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1. daļaIevads

1.1. Ķīmija un ķīmiskā rūpniecība

Ķīmija pēta vielas un to pārvērtības.
Daļa no vielām atrodas daba -zemeslodes cietajā garoza,

okeānos un jūrās, atmosfērā un dzīvajos organismos (biosfērā).
Taču vairumu no mūsdienās zināmajām vielām, kuru skaits ir

ap 10 miljoni, sintezējuši ķīmiķi. Šis darbs tiek veikts ne tikai

pašu ķīmiķu interesēs. Jauniegūtās vielas pēta un no to

īpašībām secina, vai tās var izmantot dažāducilvēces vajadzību
apmierināšanai. Ja viela ir noderīga, tad tiek risināts jautājums
par tās rūpniecisku ražošanu.

Ķīmiskā rūpniecība ir tik daudzpusīga, ka dažādas tās noza-

res ir ieguvušas atsevišķus nosaukumus. Būvmateriālu rūp-
niecība apgādā mūs ar cementu, ķieģeļiem, šīferi un citiem

celtniecības materiāliem, metalurģija - ar metāliem un to

sakausējumiem, farmaceitiskā rūpniecība - ar ārstniecības

līdzekļiem. Ķīmiskā rūpniecība ražo krāsas, mākslīgos mēslo-

šanas līdzekļus, polimērmateriālus, mazgāšanas līdzekļus,

augu aizsardzības līdzekļus, sintētiskās šķiedrvielas, papīru,
degvielas, kā arī dažādus citus nepieciešamus materiālus.

Zinātnes un tehnikas attīstība nav iedomājama bez ķīmijas
tālākas attīstības. Ķīmiķu radītie materiāli paver iespēju būvēt

raķetes kosmosa apgūšanai, veikt dziļurbumus pat līdz

13-15 km Zemes dzīlēs, attīstīt jaunas elektronisko skaitļotāju
paaudzes, risināt jautājumu par hēlija sintēzi no ūdeņraža,
kurā izdalās milzīgi enerģijas daudzumi. Izmantojot jaunus
mākslīgi izveidotus keramiskos materiālus, 1987. gadā bija
iespējams realizēt supravadāmību pat līdz 70 X temperatūrā.
Plašumā vēršas pētījumi bioķīmisko procesu rūpnieciskā
izmantošanā, t. i., attīstās biotehnoloģija.

Nākotnē ķīmijai ir jānodrošina cilvēce ar nepieciešamajām
vielām un materiāliem, ievērojot to, ka zemeslodes iedzīvotāju
skaits nemitīgi palielinās. Patlaban iedzīvotāju skaita

pieaugumam ir eksponenciāls raksturs. 1982. gadā zemeslodi

Ķīmija izzina vielas un to

pārvērtības. Ķīmiskā rūpniecība
izmanto ķīmiskās pārvērtības, lai

ražotu cilvēkiem nepieciešamās
vielas un materiālus. Civilizāci-

jas eksistence nav iespējama bez

ķīmijas un ķīmiskās rūpniecības.
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apdzīvoja 4,55 miljardi cilvēku, bet 2000. gadā to būs jau ap
6 miljardi un 2030. gadā ap 10 miljardi. Turklāt nepieciešams
paaugstināt cilvēku dzīves līmeni, it sevišķi jaunattīstības
zemēs. Par dzīves līmeni var spriest arī pēc ķīmiskās
rūpniecības produkcijas. Tā, piemēram, 1970. gadā uz katru

iedzīvotāju ASV ķīmiskā rūpniecība ražoja produkciju
202 rubļu vērtībā, PSRS -78, Venecuēla - 40, Brazīlija -16 un

Indija -3 rubļu vērtībā. Problēmas, kuras jārisina ķīmijai un

ķīmiskajai rūpniecībai, kļūst vēl sarežģītākas, ja ņem vērā

izejvielu ierobežotos daudzumus. Paredzams, ka jau ap

2000. gadu izbeigsies naftas, vara, svina, sudraba, platīnmetālu,
alvas izmantojamie krājumi. Akmeņogļu, dzelzs, hroma un

alumīnija pietiks tikai līdz 2100. gadam. No ķīmijas spējām
nodrošināt Zemes iedzīvotājus ar jauniem nepieciešamiem
materiāliem tad būs atkarīga ne tikai cilvēces labklājība, bet

varbūt pat izdzīvošanas spēja.

1.2. Īsa ķīmijas zināšanu

attīstības vēsture

Zināšanas par vielu pār-
vērtībām sāka uzkrāties pēc

uguns apgūšanas. Senajā Grie-

ķijā vielu teorētiskai pētīšanai
pievērsās filozofi, taču viņi sa-

vas atziņas nepārbaudīja praksē.
Alķīmiķi centās izgatavot "filo-

zofu akmeni" un tā ieguva
daudzas līdz tam laikam nepazīs-
tamas vielas. Flogistona teorija

pamatuzskatos bija nepareiza,
taču tā veicināja pētniecību.
Pagājušajā gadsimtā izveidojās
mūsdienu ķīmijas teorētiskie

pamati.

Vielu pārvērtības cilvēce sāka izmantot sirmā senatnē līdz

ar uguns apgūšanu. Ar enerģiju, kas izdalās degšanas procesā,

pamazām iemācījās ne tikai kaut ko sasildīt, bet arī iegūt
jaunus materiālus. Jau apmēram pirms 6000 gadiem sāka iegūt
metālus. Vispirms ieguva varu un pēc tam jau arī ievērojami
cietāko vara un alvas sakausējumu -bronzu. Kādus 500 gadus
vēlāk Mazāzijā atklāja dzelzs iegūšanas paņēmienu. Asīriešiem

bija pirmā armija, kas pilnībā tika apbruņota ar dzelzs

ieročiem, un tāpēc tā pirms 2900 gadiem varēja iekarot daudzas

zemes un izveidot Asīrijas lielvalsti.

Ar uguns palīdzību ieguva arī vairākus citus materiālus.

Pirms 2600 gadiem Bābelē jau prata izgatavot ķieģeļus. Tika

apgūta māla trauku izgatavošana. Sirmā senatnē cilvēki

iemācījās izmantot arī rūgšanas procesus, kuru norisei uguni

izmantot nevajadzēja. Taču viss bija tikai praktisko zināšanu

uzkrāšana, jo tajos laikos nekas nebija zināms par izmantojamo
vielu pārvērtību būtību.

Jautājumiem par vielu un to pārvērtību būtību Senajā

Grieķijā pievērsās filozofs Leikips (ap 500.-440. g. p. m. ē.).
Savās pārdomās viņš secināja, ka, vielu dalot aizvien sīkākās

un sīkākās daļiņās, beidzot tiks iegūta daļiņa, kuru tālāk sadalīt

vairs nebūs iespējams. Šo domu tālāk attīstīja filozofs

Dēmokrits (ap 460.-370. g. p. m. ē.). Vissīkākās vielu daļiņas
viņš nosauca par atomiem (grieķu valodā atomos - nedalā-

mais). Dažādu vielu atomiem, pēc viņa domām, bija dažāda

forma un dažādi izmēri. Senās Grieķijas filozofu atziņas tika

iegūtas tīras spriešanas ceļā, jo nekādas iespējas pārbaudīt tās

1. dala
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praksē tolaik nebija. (To nevarēja izdarīt arī tāpēc, ka pēc
valdošajiem uzskatiem darbs bija veicams vergiem, bet

vergturi pievērsās vienīgi filozofēšanai (prātošanai).)

Eiropā no 9. līdz 16. gs. valdīja alķīmija. Taču tās pirmsā-
kumi saistās ar Ēģipti (3. gs. p. m. ē.) un Ķīnu (4. gs. p. m. ē.).
Rietumeiropā alķīmija plaši ieviesās pēc tam, kad 11.—12.

gadsimtā arābu alķīmiķu darbi tika pārtulkoti latīņu valodā.

Alķīmiķi uzskatīja, ka ir iespējams atrast vielu, ar kuras

palīdzību varētu metālus pārvērst zeltā un sudrabā, bet

cilvēkiem piešķirt nemirstību. Arābi šo vielu sauca par
"al—iksir". No tā radās nosaukums eliksīrs. Eiropas valodās šo

brīnumvielu dēvēja par filozofu akmeni (par filozofiem toreiz

dēvēja visus, kas nodarbojās ar dažādām zinātnēm). Alķīmijas
periodā lielu ieguldījumu deva arābi. Viņi radīja arī pašu
nosaukumu, pārveidojot vārdu khemeia, kā līdz tam sauca

zināšanas par vielu pārvērtībām - al—kīmiyā.

Alķīmiķu mēģinājumi iegūt filozofu akmeni bija veltīgi.
Taču šajos mēģinājumos tika atklātas daudzas jaunas vielas,
kas cilvēcei deva ļoti daudz. Vispirms te jāmin stiprās
neorganiskās skābes - sērskābe un slāpekļskābe. Atklāja arī

amonija hidroksīdu un noskaidroja, ka, pārtvaicējot etiķi, var

iegūt etiķskābi. Šie atklājumi alķīmijas periodā ir vērtējami
nevis tikai kā tukša niekošanās, bet gankā empīrisko zināšanu

uzkrāšana. Bez šādu zināšanu bāzes nevarētu rasties nākamie

teorētiskie priekšstati.

Alķīmiju nomainīja ūogistgna (no grieķu phlogistos -

degošs) teorija. To attīstīja G. Štāls (1659-1734), kas uzskatīja
koka degšanu un metāla rūsēšanu par flogistona izdalīšanās

procesiem. Pēc šīs teorijas, metāli rodas, kad paaugstinātā
temperatūrā flogistons pievienojas rūdām. Flogistona teorija

valdīja ķīmijā visu 18. gadsimtu. Kaut arī šī teorija pamatā bija

nepareiza, tomēr tā pirmā mēģināja izskaidrot ķīmiskos
procesus. Tāpēc salīdzinājumā ar alķīmiju flogistona teorija

bija solis uz priekšu.
1756. gadā M. Lomonosovs veica eksperimentus, kuru rezul-

tāti bija pretrunā ar flogistona teoriju. Izrādījās, ka, metāliem

oksidējoties, to masa nevis samazinās, bet gan palielinās.
Aptuveni 20 gadus vēlāk A. Lavuazjē konstatēja, ka degšana ir

savienošanās ar gaisa skābekli un ka flogistona teorija ir

nepareiza. Taču daudzi ievērojami ķīmiķi vēl vairākus gadu
desmitus aizstāvēja šo teoriju.

Spēcīgu impulsu ķīmijas tālākai attīstībai deva A. Lavuazjē

pētījumi. Dž. Daltons 1803.-1808. gadā izvirzīja un pamatoja
atomu teoriju. A. Avogadro 1811. gadā izteica hipotēzi, ka

vienāds skaits dažādu gāzu daļiņu ieņem vienādu tilpumu. Drīz

pēc tam J. Bercēliuss ieteica elementu apzīmēšanai izmantot

burtus. F. Vēlers 1828. gadā no neorganiskas vielas (amonija

cianāta) pirmo reizi ieguva organisku vieiu (urīnvielu). Gad-

simta vidū A. Butļerovs un A. Kekulē radīja ķīmisko savieno-

1. dala
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jumu stuktūrteoriju. 1869. D. Mendeļejevs atklāja ele-

mentu periodisko likumu. Šis īsais uzskaitījums rāda, ka 19.

gadsimtā ķīmija ieguva stingri zinātnisku teorētisko bāzi, un

tāpēc tālāk jau varam runāt par mūsdienu ķīmiju.

Starptautiskās ķīmiķu savie-

nības rekomendāciju ieviešana

rada iespēju labāk saprasties
dažādās valodās runājošiem ķī-
miķiem.

1.3. Starptautiskā tīrās un lietišķās ķīmijas
savienība IUPAC

Dažādu valstu ķīmiķi sadarbojas Starptautiskās tīrās un

lietišķās ķīmijas savienības ietvaros. Tā ir sabiedriska

organizācija, kuras nosaukums angļu valodā ir "International

Union of Pure and Applied Chemistrv". Bieži lieto saīsinātu

nosaukumu, kas veidots no pirmajiem burtiem: lUPAC (lasa

"jupak").

lUPAC eksistē kopš 1919. gada, un tajā pašreiz ir pārstāvji
no 45 valstīm. Savienības uzdevumos ietilpst dažādu valstu

ķīmiķu sadarbības organizēšana un ķīmijas nomenklatūras

izstrāde. Nomenklatūras (ķīmijā lietojamo nosaukumu) jomā
tiek izstrādātas rekomendācijas, kuras angļu valodā publicē
žurnāls "Pure and Applied Chemistrv". Šīs rekomendācijas ir

domātas par pamatu vienveidīgu nomenklatūru izveidei

dažādās valodās. Šādas nomenklatūras lielā mērā atvieglo

ķīmiķu sadarbību un dažādās valodās publicētās ķīmijas
literatūras izmantošanu. Arī šajā grāmatā ir ievērotas lUPAC

rekomendācijas, pielāgojot tās latviešu valodai.

Starptautisko mērvienību

sistēmu saīsināti apzīmē Sl. Tā

to arī lasa. Nav pareizi teikt "Sl

sistēma", jo burts S jau ir sa-

īsinājums no vārda "sistēma".

Sl ir 7 pamatmērvienības.
Ķīmijā svarīgākā ir elementār-

objektu daudzuma mērvienība,
ko sauc par molu.

No pamatmērvienībām tiek

izveidotas atvasinātās mērvie-

nības. Tādas mērvienības lieto

laukuma, tilpuma, blīvuma, spie-
diena un citu fizikālo lielumu

mērīšanai.

Mērvienību daudzkārtņus
veido kā tūksfoškārtņus, da-

ļas - kā tūkstošdaļas. Daudz-

kārtņus un dajas izvēlas tā, lai

lieluma skaitliskā vērtība būtu

robežās no 0,1 līdz 1000.

Atommasas mērvienība v

nav Sl mērvienība.

1.4. Fizikālie lielumi un to mērvienības

Daudziem priekšmetiem (arī procesiem, stāvokļiem) piemīt

kopīgas īpašības. Piemēram, masa piemīt ganķīmiķa iegūtajām

nogulsnēm, gan arī krēslam, autobusam, lidmašīnai, zemes-

lodei un citiem priekšmetiem.

Tomēr attiecībā uz katru atsevišķu priekšmetu (procesu,

stāvokli) šīm kopīgajām īpašībām ir dažāda vērtība. Labora-

torijā iegūto nogulšņu masa ir daudz mazāka par krēsla masu,

un tā savukārt ir daudz mazāka par zemeslodes masu v. tml.

Masa ir viens no fizikālajiem lielumiem.

Par fizikālo lielumu sauc īpašību, kura piemīt dau-

dziem priekšmetiem (procesiem, stāvokļiem), bet kuras

vērtība dažādiempriekšmetiem (procesiem, stāvokļiem) ir

dažāda.

Katram fizikālajam lielumam ir nosaukums un arī

starptautiski ieteikts apzīmējums. Tā, piemēram, masu iesaka

apzīmēt ar burtu m, elektrisko lādiņu ar burtu q.

1. dala
9



1. dala

17

Lai salīdzinātu viena un tā paša fizikālā lieluma vērtības,

jāizvēlas mērvienība un jāveic mērīšana. Par mērvienību (bieži
iVien to sauc vienkārši par vienību) izvēlas kādam noteiktam

priekšmetam piemītošu attiecīgās īpašības vērtību. Mērīšanu

izdara, salīdzinot priekšmeta īpašību ar īpašības mērvienību.

Tā noskaidro, cik reižu mērāmais fizikālais lielums ir lielāks

vai mazāks par izvēlēto mērvienību. Pēc izmērīšanas fizikālo

lielumu parāda kā šī lieluma skaitliskās vērtības reizinājumu
ar mērvienību.

Piemēram, ja Jāna augums (garums) ir 1,62 m, tad tas

nozīmē, ka par garuma mērvienību pieņemts metrs un Jāņa
augums ir 1,62 reizes lielāks par šo mērvienību. Vispārīgā veidā

to var parādīt šādi:

fizikālais lielums = skaitliska vērtība x mērvienība.

Mērvienība šajā izteiksmē rāda fizikālā lieluma būtību

(masa, garums utt.), bet skaitliskā vērtība rāda, cik reižu dotais

fizikālais lielums ir lielāks par lietoto mērvienību.

Mērvienības var pilnīgi noteiktā veidā savā starpā saistīt un

tādējādi izveidot mērvienību sistēmas. Piemēram, laukuma

mērīšanai lietojamo mērvienību var saistīt ar garuma
mērīšanai lietojamo mērvienību. Taču katrā šādi izveidotā

sistēmā ir nepieciešams noteikts skaits pamatmērvienību, no

kurām, tās savā starpā saistot, tiek izveidota visa sistēma.

Latvijā lieto Starptautisko mērvienību sistēmu, kuru

saīsināti apzīmē ar SI (no šīs sistēmas nosaukuma franču

valodā: Systēme International d'Unitēs). Šajā sistēmā ir

7 pamatlielumi, un šo pamatlielumu mērvienības (pamat-
mērvienības) ir izvēlētas neatkarīgi cita no citas. Ķīmijā

lietojamās sešas SI pamatmērvienības ir parādītas 1.1. tabulā.

1.1. tabula

Ķīmijā lietojamās SI pamatmērvienības

Ķīmiķiem vienmēr jāatceras, ka, lietojot molu, obligāti ir

jāuzrāda elementārobjekti (piemēram, n
n2<o,

n
H,

n
H ). Fizikālā

lieluma nosaukumu "vielas elementārobjektu aaudzums"

nedrīkst aizstāt ar vārdiem "molu skaits".
r .

Pamatlieluma Pamatvienības

nosaukums apzīmējums nosaukums apzīmējums

Garums

Masa

Laiks

Elektriskās strāvas stiprums

Temperatūra
Vielaselementārobjektu

daudzums jeb vielas daudzums

i

m

t

I

T

metrs

kilograms
sekunde

ampērs
kelvins

mols

m

kg

s

A

K

moln
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Mērvienība ir ērta lietošanai tad, ja fizikālā lieluma

skaitliskā vērtība nav ļoti mazs vai ļoti liels skaitlis. Ja šis

skaitlis nav parocīgs, var lietot mērvienību daudzkārtņus vai

daļas. Starptautiskajā mērvienību sistēmā (SI) ir paredzēta
tikai pilnīgi noteiktu daudzkārtņu un daļu lietošana (sk. 1.2i
tabulu).

1.2. tabula

SI daudzkārtņi, daļas un to apzīmējumi

Daudzkārtņa vai daļas apzīmējumu pievieno mērvienības

apzīmējumam: mm - milimetrs, km - kilometrs, fiA -mikro-

ampērs. Izņēmums te ir masas mērvienība (kilograms), kura

jau pati ir grama daudzkārtnis. Tāpēc daudzkārtņa vai daļas
apzīmējumu šajā gadījumā pievieno gramam: mg - miligrams,
Mg - megagrams jeb tonna.

Daudzkārtņi 10
1

,
102

un daļas 10"1
, 10~2 izmantojami tikai

tajos gadījumos, kad tie praksē jau tiek plaši lietoti (centimetrs,

decimetrs). Visos citos gadījumos jāizmanto daudzkārtņi un

daļas, kas savā starpā atšķiras 103 reizes. Tad ir iespējams
izvēlēties mērvienību tā, lai fizikālā lieluma skaitliskā vērtība

būtu robežās no 0,1 līdz 1000.

Jāiegaumē, ka, samazinot mērvienību, piemēram, 103
reizes,

skaitliskā vērtība tikpat reižu palielinās, un otrādi:

,
mērvienība

fizikālais lielums = (skaitliskā vērtība) ■ 103
x

103

Pamatmērvienības noder SI izveidei, konstruējot atvasinā-

tās mērvienības. Šai nolūkā izmanto matemātiskās sakarības

starp pamatlielumiem un mērāmajiem fizikālajiem lielumiem.

Piemēram, laukuma mērīšanai lieto atvasināto mērvienību -

kvadrātmetru m
2,
elektrības daudzumamērīšanai - atvasināto

mērvienību kulonu C jeb ampērsekundi As utt. Dažām

atvasinātām mērvienībām ir doti arī nosaukumi, citām

nosaukumunav. Atvasinātās mērvienības, kuras jālieto ķīmijā,

apkopotas 1.3. tabulā.

Daudz-

kārtnis
Nosaukums Apzīmējums Daļa Nosaukums Apzīmējums

101

102

103

106

109

1012

1015

1018

deka

hekto

kilo

da

h

k

M

G

T

P

E

10" 1 deci

centi

mili

mikro

d

10" 2

io- 3

10" 6

10" 9

c

m

mega

giga
tera

n

10" 12

io- 15

īo- 18

nano

piko
femto

P
fpeta

eksa ato a



1.3. tabula

AtvasinātāsSI vienības

Tilpuma dajmērvienībai dm3 plaši tiek lietots sinonīms, t.i.,

līdzvērtīgs nosaukums - litrs. Arī daļmērvienībai cm
3 lieto

sinonīmu nosaukumu - mililitru. Saīsināti litru apzīmē ar

burtu /, mililitru ar burtiem ml.

Par blīvuma mērvienību parasti lieto daudzkārtni g/cm3

(1 g/cm3
= 103 kg/m3).

Spiediens ir mērāms paskālos, kilopaskālos (nevis hekto-

paskālos) un megapaskālos. Viena atmosfēra (760 mm dzīv-

sudrabastaba) ir 101 325 Pa jeb 101,325 kPa (ap 0,1 MPa).

Bez Sl mērvienībām neierobežoti ilgi atļauts lietot arī šajā
sistēmā neietilpstošas mērvienības:

atommasas mērvienību v - 1 v = 1,660565410" 27
kg

minūti min-1 min = 60 s

stundu h-1 h = 3600 s

diennakti d - 1 d = 24 h -.86400 s

1. dala
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Fizikālais

lielums

Lieluma

apzīmējums
Vienības

atvasināšana
Vienības

nosaukums
Vienības

apzīmējums

Laukums

Tilpums

A

V

m
2

m
3

kg

kvadrātmetrs

kubikmetrs

m
2

m
3

kg
Blīvums P

m
3

kilogrami uz

kubikmetru
m

3

Spēks F
mkg

ņūtons N
s
2

Spiediens P

kg N

paskāls Pa

ms
2

m
2

Enerģija E
m

2 kg
= Nm = Ws džouls J

s
2

Jauda P
m

2
kg J

vats W

Elektris-

kais lādiņš

s
3

s

Q As kulons c

V, U
m

2 kg W

volts vElektrisko
potenciālu
diference

s
3-A A
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2. daļa

Atomā elektronu skaits ir

vienāds ar protonu skaitu.

Atomi, kuru kodolos ir viens un

tas pats skaits protonu, veido

elementu.

Atoma masu mēra atom-

masas vienībās un tad to sauc

par atommasu. Parasti uzrāda

relatīvo atommasu, kurai mēr-

vienības nav.

Par elementa atommasu

sauc vidējo atommasu visiem šī

elementa izotopiem, kuri atrodas

Zemes garozā.

Elektronu kustība atomos ir

viļņveidīga. Atoma telpas daļu,
kurā visbiežāk atrodas elek-

trons, sauc par orbitāli. Katram

enerģijas apakšlīmenim ir savs

orbitāļu veids.

Vispārīgā

(teorētiskā) ķīmija

2.1. Atomi

Visas vielas sastāv no ļoti niecīgām daļiņām — atomiem. Tie

savukārt ir uzbūvēti no vēl sīkākām daļiņām, kuras sauc par
elementārdaļiņām.

2.1.1. Elementārdaļiņas

Lai izprastu atomu uzbūvi, pietiek iepazīties ar trim

elementārdaļiņām — protonu, neitronu un elektronu. Dati par
šo daļiņu masu doti 2.1. tabulā.

2.1. tabula

Elementārdaļiņu masa

Atommasas vienība ir 1/12 no oglekļa atoma 12C masas;

1u = 1,6605654 10"
27 kg.

Elementārdaļiņu lādiņš raksturots 2.2. tabulā.

Daļiņasmasa

Daļiņa Apzīmējums
kilogramos,

kg

atommasas

vienībās, u

attiecināta pret

elektrona masu

Protons P 1,672648510-
27

1,007276 1836,15

Neitrons n 1,674954310-27
.

1,008665 1838,68

Elektrons e~ 9,109534 10-31
0,000549 1
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Elementātdaļiņām piemīt īpašība, ko sauc par spinu. Tas ir

noteikts impulsa moments, kam atbilst magnētiskais moments.

Šī momenta vektors var būt orientēts tikai divos -savstarpēji
pretējos virzienos. Tāpēc parasti runā par paralēliem un

antiparalēliem spiniem.

Spina esamību bieži vien mēģina skaidrot, iedomājoties elektronu kā lodīti,

kura rotē ap savu asi. Taču vienkārši aprēķini rāda,ka šādā gadījumālineārajam
.„_._.. . . . . _

ātrumam ir japarsniedz gaismas ātrums. Tapec pareizāk ir spmu uztvert ka

elementārdaļiņas īpašību, kas tai piemīt pati par sevi, tāpat kā masa vai lādiņš.

Elektrona spins rada mag-
nētisko lauku. Pretējiem spiniem
piemīt pretēji orientēti magnē-
tiskie lauki (a un b).

2.1.2. Atoma uzbūve

Atoma centrā atrodas kodols, kas ir izveidojies, mijiedar-
bojoties protoniem un neitroniem. Tāpēc abām šīm daļiņām
lieto arī kopīgu nosaukumu - jiukloni (no lat. nucleus -

kodols). Neņemot vērā to, ka ārkārtīgi spēcīgā savstarpējā
iedarbība nuklonus ir zināmā mērā pārveidojusi un tāpēc
kodols nepavisam nav vienkāršs nuklonusakopojums, parasti
tomērsaka, ka kodols sastāv no protoniem un neitroniem.

Atomakodolam ir pozitīvs lādiņš. Tā vērtību nosakakodolu

veidojošo protonu skaits Z. Attiecinot pret viena protona
lādiņu, atoma kodola lādiņš ir +Z. Tā, piemēram, skābekļa
atoma kodola veidošanā ir piedalījušies 8 protoni un tāpēc
kodola lādiņš ir +8.

Atoma kodola izmēri ir ārkārtīgi mazi: no 210"15 m (hēlija

atoma kodols) līdz 710"15
m (urāna atoma kodols). Turpretim

pašu atomu izmēri ir ap 100 000 reižu lielāki - « 10" 10
m. Tātad

atomakodols ieņem ārkārtīgi mazu daļiņu no atoma telpas - ap

10" 12
daļu. Visā pārējā atoma telpā nemitīgā kustībā atrodas

elektroni. Zīmējumos pareizi attēlot šīs izmēru attiecības nav

iespējams. Jaatoma diametrs būtu 10 cm, tad kodola diametrs

nepārsniegtu 10" 3
mm. Tik mazu punktu zīmējumā nevarētu

Te atoma izmēri ir pa-

lielināti, un tā diametrs attēlā ir

1 cm.

Apļa centrā ir jābūt ko-

dolam, kurš būtu jāattēlo ar

0,1 µm lielu punktu. Tādu pun-

ktu attēlā ieraudzīt nevaram.

Tāpēc atomu attēlos kodola un

paša atoma izmēru attiecības

nekad nav pareizi parādītas.

Daļiņas lādiņš

Daļiņa Apzīmējums
kulonos,

C

attiecināts pret

protona lādiņu

Protons P + 1,602189210-19
+1

Neitrons n 0 0

Elektrons e~ -1,602189210-19 -1
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saredzēt. Jamēs uzzīmētu saredzamu kodolu, piemēram, tādu,
kura diametrs ir 1 mm, tad atoma diametrs būtu apmēram

100 m.

Elektronu skaits atomā ir vienāds ar protonu skaitu. Tātad,
ja atoma kodolu ir veidojuši Z protoni, tad ap šo kodolu kus-

tas Z elektroni. Katra elektrona lādiņš ir -1. Elektronu

negatīvais lādiņš tāpēc ir tikpat liels kā kodola pozitīvais lādiņš
un atoms kopumā ir elektroneitrāla daļiņa.

Sakarību starp masu un

enerģiju £ = mc
1

relativitātes

teorijas ietvaros 1905. gadā

atklāja A. Einšteins (1879—
1955). Viņš dzīvoja un strādāja
Vācijā. Kad Vācijā sākās ebreju
vajāšana, Einšteins 1933. gadā
bija spiests emigrēt uz ASV, kur

līdz mūža beigām strādāja
Prinstonas Perspektīvo pētījumu
laboratorijā.

2.1.3.Atoma masa un masas defekts

Atoma masa ir niecīga, un, ja to izsaka Sl mērvienībās, tad

iegūst ļoti mazas un lietošanai neērtas skaitliskās vērtības. Tā,
piemēram, fluora, nātrija un joda atoma masa ir šāda:

m
F

= 3,15480910" 26 kg

m
Na

= 3,817601310- 26 kg

m
x
= 2,107335510" 25 kg

lietošanai ērtāka ir masas mērvienība, ko definēkā 1/12 no

oglekļa atoma 12C masas. To sauc par atommasas vienību un

apzīmē ar burtu v (angl. unit- vienība):

1 v = 1,660565410"
27

kg

Atommasas vienībanav Sl mērvienība, taču tās lietošana ir

starptautiski atļauta neierobežoti ilgi.
Katru atomu ir izveidojis noteikts skaits protonu, neitronu

un elektronu. Taču atoma masa ir nedaudz mazāka par šo

daļiņu summāro masu. Tas ir tāpēc, ka, no protoniem un

neitroniem veidojoties atoma kodolam, izdalās liels enerģijas
daudzums E un kopmasa samazinās. Šo masas samazināšanos

sauc par masas defektu:

E
Am = —

c 2

kur Am - masas defekts, kg; E - enerģija, J; c - gaismas ātrums

(c = 2,9979245810 8
« 310* m/s).

Kā jau minējam, masas defekta dēļ atoma masa A irmazāka

nekā visu atoma veidošanāpiedalījušos elementārdaļiņu masu

summa. Ja masu izsaka atommasas vienībās, tad

A = 1,007276Z + 1,008665AT + 0,000549Z - Am

kur Z ir protonu un arī elektronu skaits; N- neitronu skaits.

Masas defekts ir nedaudz lielāks par 1 %. Taču šim defek-

tam atbilstošā enerģija ir mērāma simtos miljardos džoulu uz

1 molu izveidoto atoma kodolu. Lai šos kodolus atkal sadalītu

2. dala
i



elementārdaļiņās, ir jāpatērē tieši tāds pats enerģijas dau-

dzums. Tas nozīmē, ka kodolspēki, kuri satur kopā nuklonus, ir

ārkārtīgi lieli.

2. dala
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Enerģijas daudzumi, kas izdalās, norisot ķīmiskajām

reakcijām, mērāmi simtos tūkstošos džoulu uz molu. Tātad, lai

notiktu pārmaiņas atomu kodolos, nepieciešami miljoniem
reižu lielāki enerģijas daudzumi. Tieši tāpēc ķīmiskajās
reakcijās atomukodolos nekādas pārvērtības nav iespējamas.

Gandrīz visa atoma masa ir koncentrēta tā kodolā.

Elektronu masa ir tikai ap 3/10 000 no atoma masas. Tā kā

kodolu izmēri ir ļoti mazi, tad masas blīvums tajos ir ļoti liels -

ap 1017 kg/m3
.

Masas defekts Am ir aptuveni vienāds ar summu 0.007276Z+

+ 0.0086652 V+ 0,000549Z. Tāpēc iepriekš doto formulu var

vienkāršot un atoma masu atrast, saskaitot kodolu veidojošo
nuklonu masas:

A=Z + N

Šādi aprēķināta atoma masa atšķiras no patiesās ne vairāk

kā par dažām procenta desmitdaļām, bet daudzos gadījumos
tikai par procenta simtdaļām.

2.1.4. Elementi

Par elementu sauc visus viena veida atomus, kuru

kodoliem ir viens un tas pats lādiņš.
Viena noteikta elementa atomu kodolus ir veidojis viens un

tas pats skaits protonu. Ap šiem atomu kodoliem kustas viens

un tas pats skaits elektronu.

Tā, piemēram, visi oglekļa atomu kodoli ir veidojušies no

6 protoniem, šo kodolu lādiņš ir +6 un ap tiem kustas

6 elektroni.

Kodolu veidošanā ir piedalījušies arī neitroni. Viena un tā

paša elementa atomu kodoliem šis neitronu skaits var būt

dažāds. Ogleklim, piemēram, ir zināmi atomu kodoli, kuru

rašanās procesā ir piedalījušies 3 līdz 10neitroni.

Tādu elementa atomu kopu, kuru kodolu veidošanā ir

piedalījies viens un tas pats skaits neitronu, sauc par

attiecīgā elementa izotopu.

Ogleklim tātad ir 8 izotopi. Taču tikai divi no tiem (ar 6 un

7 neitroniem) ir stabili. Pārējo oglekļa izotopu atomu kodoli

patvaļīgi pārvēršas par citiem kodoliem (radioaktīvā sabruk-

šana).
Dati par elementu atomu kodolu sastāvu un to stabilitāti ir

apkopoti 2.1. attēlā. Dati par pirmo deviņu elementu stabilajiem

izotopiem redzami 2.3. tabulā.
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2.1. att. Stabilie un nestabilie atomu kodoli. Stabilie kodoli apzīmēti ar

sarkanu, nestabilie - ar melnukrāsu.

2. dala
s
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Z

Izo-

topu

skaits

N stabilos

izotopos

Izo-

topu

skaits

N stabilos

izotopos

1

2

3

4

5

6

7

8

9

10

11

12

13

14

0-2

1-1,6

2-6

2-8

3-8

3-10

5-11

5-12

7-13

7-14

9-15

9-16

11-17

11-18

13-19

13-22

3

5

5

7

6

8

7

8

7

8

7

8

7

8

7

10

9

9

10

14

0, 1

1,2

3,4

5

55

56

57

58

59

60

61

62

63

64

65

66

67

68

69

70

68-89

67-88

67-87

71-90

75-90

77-91

79-93

79-96

80-97

81-98

82-98

83-101

83-86, 88-103

84-86, 90- 104

85-86, 91-107

85-86, 92,

94-107

85-86, 96-109

86-87, 96-111

99-113

100-115

102-116

104-119

105-121

95-123

98-100, 102,
104-124

105, 107-126

22

22

21

m

16

15

15

18

18

18

17

19

20

18

19

17

78

74, 76, 78, 80, 81, 82

82

80, 82

82

82, 83, 85, 86, 88, 90

15

18

17

18

19

20

21

22

23

24

25

26

27

28

29

8Q

31

32

33

15-23

15, 17-24

18-26, 28

17-30

19-29

19, 21-29

22-31

22-32

25-33

26-35

27-37

28-39

29-39

30-12

32-45

33-46

35-18, 52

36-53

38-55

38-59

42-58

42-57

43-58

47-60

46-60, 62-63

49-64

49-64

51-65

52-69

53-70

53-73

57-75

58-82

11

10

10

11

9

11

11

12

11

13

14

14

15

18

18

22

17

16

16

19

14

17

16

16

15

18

18

21

19

5,6

6,7

7, 8

8, 9,10
10

10, 11, 12

12

12,13, 14

14

14,15, 16

16

16, 17, 18, 20

18, 20

18, 20, 22

20, 22

20, 22, 23, 24, 26, 28

24

24, 25, 26, 27, 28

28

26, 28, 29, 30

30

28, 30, 31, 32

32

30, 32, 33, 34, 36

34, 36

34, 36, 37, 38

38, 40

38, 40, 41, 42, 43, 44

42

40, 42, 43, 44, 46, 48

44, 46

42,44, 46, 47,48, 50

48

46, 48, 49, 50

50

50,51, 52, 54, 56

52

50, 52, 53, 54, 55, 56

71

72

73

74

75

76

77

78

79

16

18

15

16

15

16

17

m
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82, 88, 90, 92

88,90

90,91, 92, 93, 94, 96

94.

92,94, 95, 96, 97, 98

98

94,96, 98, 99,100, 102

100

98,100, 101, 102, 103, 104,
106

104

104, 105,106,107, 108

108

106, 108, 109,110, 112

110

108, 110, 111, 112,113, 114

114, 116

116, 117, 118, 120

118

80

81

82

83

84

85

86

110-129

112-132

114-132

108-134

116-134

118-126,
129-138

117-126,
130-137

125, 131-142

128, 132-142

133-145

134-146

135-148

135,138-148

138-152

142-151

142-154, 156

146-155

146-156

146-157

148-158

154-155

152-154

153-154

156

21

20

21

19

27

19

116,118,119,120,121,122,
124

122, 124

122, 124

126

M

35

36

37

38

87

19

18

39

40

41

42

43

44

45

46

47

48

4',

50

88 13

52, 54, 55, 56,57, 58, 60

58

56, 58, 59, 60, 62, 64

60,62

58,60, 62, 63,64, 65,66, 68

64,66

62, 64, 65, 66, 67, 68, 69,

70, 72, 74

70,72

68, 70, 72, 73, 74, 76

74

70, 72, 74, 75, 76, 77, 78,

80, 82

89

90

91

92

93

94

95

96

97

98

99

100

12

13

13

14

12

15

10

14

10

11

12

11

25

51

52

53

54

61-34

62-33

64-86

64-90

24

22

23

27

101

102

103

104

2

3

2

1
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Pirmo deviņu elementu stabilie izotopi

Dažreiz vienam un tam pa-

šam elementam dažādos savie-

nojumos nosaukumiem izmanto

gan latīņu, gan arī grieķu cilmes

vārdus, piemēram:
Na

2
S0

4
- nātrija sulfāts

Na
2

S
2
0

3
- nātrija tiosulfāts

Na
2

S
4
0

6
-nātrija tetrationāts

Latīņu valodā sērs ir

sulphur. grieķu valodā - tio.

2.1.5. Elementu nosaukumi un simboli

Katramelementamir-ne tikai noteikts protonu skaits Z, bet

arī nosaukums un simbols.

Dažiem elementiemnosaukumiradušies jau sirmā senatnē,

piemēram, zeltam, sudrabam, dzelzij. Citiem šie nosaukumi

veidoti pēc elementa atklāšanas, izmantojot atbilstošo vielu un

šo vielu īpašību nosaukumus, atrašanās vietu nosaukumus,
atklājēju uzvārdus.

Simbols ir elementa nosaukuma saīsināts apzīmējums
ar vienu vai diviem burtiem.

Simbolu veidošanai daudzos gadījumos izmantoti grieķu vai

latīņu vārdi. Daži piemēri:
H - ūdeņradis, hydrogenium (no gr. hydOr - ūdens +

gennan— radīt)
He - hēlijs, nekurn (no gr. hēlios-saule)
C - ogleklis, carboneum(no lat. carbo — ogle)
N - slāpeklis, nitrogenium (no gr. nitron - salpetris +

gennan-radīt)
Cl - hlors, chlorum(no gr. chlOros - zaļgandzeltens)
Fe - dzelzs, ferrum (no lat. ferrum- dzelzs)

2. dala

Protonu

skaits

Neitronu

skaits
Atommasa,

Masas daļa
Zemes garozā w,

%

Izotops
u

kodolā kodolā

Ūdeņradis-1
Ūdeņradis-2
Hēlijs-3

Hēttjs-4

Litijs-6

Litijs-7

Berilijs-9
Bors-10

1 0 1,0078 99,985

1 1 2,0140

3,0160

4,0026

0,015

1.310-
42 1

2 2 «100

3 3 6,0151 7,5

92,53 4 7,0160

9,01224 5 100

5 5 10,0129 19,6

Bors-11 5 6 11,0093 80,4

Ogleklis-12

Ogleklis-13

smpeklis-14

Slāpeklis-15

Skābeklis-16

6 6 12,0000

13,0034

14,0031

15,0001

98,89

6 7 1,11

7 7 99,64

7 8 036

8 8 15,9949 99,76

Skābeklis-17

Skābeklis-18

S

8

9

10

16,9991

17,9992

18,9984

0,04

0,20

Fluors-19 9 10 100
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Simbolamir divējāda nozīme:

1) tas apzīmē elementu, t.i., visus atomus, kuru kodolu

veidošanā ir piedalījies viens un tas pats protonu skaits;

2) tas apzīmē vienu attiecīgā elementa atomu.

Tas, kurā no šīm nozīmēm simbols tiek lietots, kļūst skaidrs

no konteksta.

Ap simbolu indeksu veidā var izvietot papildu informāciju:

Atommasa A ■—. , Atomjona lādiņš
Sim-

bols

Kārtas skaitlis Z Atomu skaits

Atommasu parasti raksta noapaļotu, piemēram, 160 -skā-

bekļa izotops, kuraA = 15,99491 v,
170 -skābekļa izotops, kura

A = 16,9991 v.

Jona lādiņu pie simbola parāda ar arābu ciparu, aiz kura

raksta lādiņa zīmi; vieninieku neraksta. Daži piemēri: Cl
-

,

Fe3+

,
02-,O 2-

,
Žn2+

.

Molekulformulas atomu skaitu norāda ar apakšējo indeksu

simbola labajā pusē, piemēram, N
2,

H
2
O, P

4
O

10J
Na

2
S0

4.

Atsevišķu atomu skaitu parāda ar koeficientu, piemēram,
4Fe, 2Na.

Jons, kurš sastāv no diviem
skābekļa-16 atomiem un kuram

ir par 2 elektroniem vairāk nekā

neitrālā skābekļa molekulā.

2.1.6. Elementu atommasa

Cilvēces dažādo vajadzību apmierināšanai izmanto

galvenokārt materiālus, kuri iegūti no zemeslodes cietajā
virskārtā esošajiem iežiem un minerāliem. Patlaban šī

virskārta, ko parasti sauc par Zemes garozu, ir izpētīta
apmēram līdz 16 km dziļumam. Elementi, kuri tajā atrodas,

sastāv gan no viena, ganarī no vairākiem izotopiem.

Ja elementam Zemes garozā ir tikai viens izotops, tad šī

izotopa atommasa ir arī Zemes garozā sastopamā elementa

atommasa. Tādi elementi ir berilijs (9Be), fluors (19F), nātrijs

(23Na), alumīnijs (
27

A1), fosfors (
31

P), mangāns (
55Mn), kobalts

(59C0), arsēns (75As), jods (127I), zelts ( 197Au) un bismuts (2098i).

Taču vairums Zemes garozā sastopamo elementu sastāv no

vairākiem izotopiem. Analīžu dati rāda, ka šo izotopu saturs

dažādās Zemes garozas vietās ir gandrīz nemainīgs. Daži

piemēri (iekavās uzrādīta konkrētā izotopa masas daļa):

ogleklis sastāv no
12C (0,98892) un

13C (0,01108),
skābeklis sastāv no

160 (0,99759),
170 (3,710"

4
) un

180 (2,0410" 3),
hlors sastāv no

35C1 (0,7553) un
37C1 (0,2447),

kalcijs sastāv no
40

Ca(0,9697),
42

Ca(6,410
~3 ), 43Ca(1,4510" 3 ),

44Ca(2,0610- 2),46Ca(3,310~ 5 ),48Ca(1,810- 3 ).

2. dala
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Šādos gadījumos par elementa atommasu sauc vidējo

lielumu, kuru izskaitļo, summējot izotopu atommasu A
lt

A
2,

A
3, ... reizinājumus ar atbilstošām masas daļām w

lt w» v>
3,

Adementa = A
1
W

1
+ A

2
W

2
+ A

3
W

3
+ ...

Tā, piemēram, Zemes garozā esošā skābekļa atommasa ir

šāda:

A = 15,99491 U0.99759 + 16,9991 u3,710 -4
+

+ 17,9992 v 2,0410- 3
= 15,999(4) v

lekavās esošais ceturtais cipars aiz komata vairs nav īsti

drošs, jo dažāduiežu un minerāluparaugos izotopiskais sastāvs

tomēr nav absolūti vienāds.

Relatīva atommasa rāda.

cik reižu atoma masa ir lielāka

masas flefafivo atommLu S
lekulmasu) lietošana ķīmijā ir

ieviesusies vēsturiski; elementu

atomu masas sāka savā starpā

_X ZfJZ S
nekas nebija zināms.

2.1.7. Elementu relatīvā atommasa

Ķīmijā parasti norādatikai elementu atommasu skaitliskās

vērtības un vienības apzīmējumu v nemaz neraksta. Tā, piemē-

ram, Zemes garozā esošā 26. elementa (dzelzs) vidējā atommasa

ir 55,84(7) v. Taču parasti tiek minēta tikai skaitliskā vērtība:

55,84(7). To tad sauc par dzelzs relatīvo atommasu, jo var

uzskatīt, ka šī skaitliskā vērtība ir iegūta, dzelzs atommasu

attiecinot pret atommasas vienību:

55
'
84(7)U

- 55,84(7)
v

Apzīmējot atommasu ar A un relatīvo atommasu ar A
T,

sakarību starp šiem lielumiem var parādīt šādi:

A = A
T

u

2.1.8. Elektronu kustība atomos

Atoma kodols aizņem tikai 10"
12

no atoma telpas. Pārējā
atoma daļā nemitīgā kustībā atrodas elektroni. Šī kustība ir

visai īpatnēja un drīzāk atgādina viļņu izplatīšanos nekā daļiņu
pārvietošanos. Mūsu ikdienas dzīvē šādas parādības nav

novērojamas, un tāpēc elektronu kustību atomos precīzi nevar

attēlot ar uzskatāmiem modeļiem.
Elektronuatomā var salīdzināt ar stāvviļņiem -kustība gan

notiek, bet kopaina visā atoma telpā nemainās. Katrā atoma

telpas punktā elektrons it kā radanoteiktu negatīvās elektrības

2. dala
>



29

lādiņu. Ši lādiņa blīvumu uzskata par elektrona atrašanās

varbūtību. Taču to nedrīkst saprast tā, ka kaut kādā laika

momentā elektrons kā daļiņa patiesi atrodas šajā atoma telpas

punktā. Faktiski elektrons savā viļņveidīgajā kustībā ir vairāk

vai mazāk nevienmērīgi izkliedēts visā atoma telpā un izkliedes

raksturs laikā nemainās.

Zīmējumos elektrona atrašanās varbūtību mēģina parādīt

ar punktējumu: jo šī varbūtībair lielāka, jo intensīvāk punktē

attiecīgo atoma telpas daļu. Bieži vien tad arī runā par

elektrona mākoni, kura blīvumu attēlo punktējuma blīvums.

Jebkurš no atoma elektroniem savā viļņveidīgajā kustībā ir

izkliedēts visā atoma telpā. Taču tā atrašanās varbūtības

sadalījums ir atkarīgs no elektronam piemītošas enerģijas,
kura var mainīties tikai pa noteiktām porcijām (kvantiem). Ja

savienotu punktus, kuros elektronam ir viena un tā pati
atrašanās

_

varbūtība, tad atoma telpā izveidotos noteiktas

virsmas. Šādas iedomātas virsmas ietvertu pilnīgi noteiktu

atoma telpas daļu, kurā pilnīgi noteikta elektrona

atrašanās summārā varbūtība. Šāda atoma telpas daļa tiek

saukta par orbitāli. Zīmējumos parasti parāda iedomāto

virsmu, kas ietver orbitāli, ar summāro elektrona atrašanās

varbūtību 0,9 jeb 90 %. Orbitāles iekšienē elektrona atrašanās

varbūtības sadalījums, protams, nav vienmērīgs, taču plaknes
zīmējumos šo sadalījumu daudzmaz pareizi attēlot ir grūti.

; Orbitāle ir atoma telpas daļa, kurā elektronaatrašanās

summārā varbūtība ir tuva vienam.

Elektrona atrašanās varbū-
tību var attēlot ar t. s. elektronu

mākoni (a) vai arī parādīt kā

matemātiskas funkcijas grafiku
(b). Šajā attēlā ir redzama

ūdeņraža atoma 1 sorbitāle.

2.2. att. Elektronu orbitāļu izskats un orientācija attiecībāpret koordi-

nātu asīm.

■ ■

£
mm

0313
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Elektrona atrašanās varbū-

tības sadalījums 2p orbitālē un

iedomātā virsma, kura ietver

telpas daļu ar summāro atraša-

nās varbūtību 90 %.

Tākā elektrona atrašanās varbūtības sadalījums ir atkarīgs
no elektrona enerģijas, tad no šīs enerģijas ir atkarīga arī

orbitāle. Elektronu enerģijas dažādās vērtības parasti attēlo ar

enerģijas līmeņiem un apakšlīmeņiem. Katram enerģijag
līmenim ir viens vai vairāki apakšlīmeņi. Tieši enerģijas apakš-
līrnenis ir tas, kas nosaka orbitāles veidu.

Enerģijas līmeņus apzīmē vai nu ar arābu cipariem, vai arī

ar burtiem: 1, 2, 3,
...

vai X, L, M,
....Apakšlīmeņus apzīmē ar

burtiem: s, p, d,f, .... Elektronus, kuriem piemīt attiecīgajam
apakšlīmenim atbilstošā enerģija, sauc par s, p, d, f elek-

troniem. Tāpat arī atbilstošās orbitāles dēvē par s, p, d,

f orbitālēm. Šo orbitāļu izskats un savstarpējā orientācija

(izņemot/orbitāles) parādīta 2.2. attēlā.

Katrā enerģijas līmenī ir viena s orbitāle. Tā ir atoma

telpas daļa, kuru ietver lodes virsma. Atoma kodols atrodas šīs

lodes centrā. Palielinoties enerģijas līmeņa numuram, palie-
linās s orbitāles lodes izmēri.

Sākot ar otro enerģijas līmeni, atomos atrodas arī trīs

porbitāles, kas orientētas savstarpēji perpendikulāri. Šo orien-

tāciju parāda, saistot orbitāles ar koordinātu sistēmas asīm. Ja

viena orbitāle atrodas ap x asi (p
x

orbitāle), tad otra atrodas ap

y asi (p
y

orbitāle) un trešā -ap zasi (p
z

orbitāle).

Sākot ar trešo enerģijas līmeni, atomā ir vēl arī piecas
dorbitāles. Trīs no tām atrodas starp koordinātuasīm (cĻ., d

yz,

ceturtā -ap divām asīm (cĻ
_yī) un piektā -ap trešo asi

(cĻ).

Sākot ar ceturto enerģijas līmeni, eksistē arī septiņas
/orbitāles.

Katrā orbitālē var atrasties vai nu viens, vai arī divi elek-

troni. Jaorbitālēatrodas tikai viens elektrons, tadšo elektronu

sauc par nesapārotu. Divi elektroni veido elektronu pāri, un tos

sauc par sapārotiem elektroniem. Sapāroties var tikai elektroni

ar pretēji orientētiem spiniem, ko parasti parāda ar bulti-

ņām:ļ|. Tas, ka abi šie elektroni atrodas vienāorbitālē, nozīmē,
ka viļņveidīgā kustība atomā tiem ir vienāda. Shematiskos

zīmējumos orbitāli bieži vien parāda simboliski kā kvadrātu vai

apli, kurā iezīme bultiņas:

Šāds simbolisks attēlojums, protams, nedod nekādu informā-

ciju par orbitāļu telpisko veiduatomos.

Visiem viena enerģijas līmeņa un viena apakšlīmeņa
orbitālēs esošajiem elektroniem ir vienaun tā pati enerģija. Tā,

piemēram, kaut arī p orbitāles ir trīs un tās ir savstarpēji

perpendikulāri orientētas, visiem 2p elektroniem ir vienāda

enerģija un arī visiem 3p elektroniem ir vienāda enerģija (tā
gan ir lielāka nekā 2p elektroniem).

2. dala
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2.1.9. Atomu orbitāļu aizpildīšanās ar elektroniem

! Palielinot atoma kodolu veidojošo protonu skaitu par vienu

protonu, ti., palielinot Zpar 1, arī elektronu skaits palielinās
par vienu elektronu. Sādā veidā klātnākušie elektroni

novietojas atomu orbitālēs noteiktā secībā saskaņā ar šādām

likumībām:

1) vispirms orbitālē, kurai atbilst zemākā enerģija,

novietojas viens elektrons,

\ 2) nākamais elektrons novietojas citā tādas pašas enerģijas
orbitālē, bet, ja šādas orbitāles nav, tad sapārojas ar iepriekšējo
elektronu.

Dažādos apakšlīmeņos esošo elektronu enerģiju attiecības

shematiski ir parādītas 2.4. attēlā. Šajā attēlā ir redzama arī

apakšlīmeņu aizpildīšanās secība. Šo attēlu var ērti izmantot,
lai noskaidrotu, kurā orbitālē novietosies nākamais elektrons.

2.3. att. Elektronu izvietojums pirmo četru periodu elementu atomu
orbitālēs. Bultiņas rāda spinu savstarpējo orientāciju. Sarkanā krāsā
parādīta bultiņa, kura attiecas uz pēdējo klātnākušo elektronu.

2. dala
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2.4. att. Elektronu enerģijas līmeņiem un apakšlīmeņiem atbilstošo

orbitāļu aizpildīšanas secība.

2. daļa
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Pirmajiem 36 elementiem orbitāļu aizpildīšanās ar

elektroniem parādīta 2.3. attēlā. Te gan ir redzamas arī divas

nelielas novirzes no iepriekš aprakstītajām likumībām. Pārejot
no vanādija pie hroma, klātnākušais elektrons gan novietojas
3d orbitālē, bet reizē arī izirst 4s elektronu pāris un viens no

šiem elektroniem aizņem pēdējo tukšo 3d orbitāli. Līdzīga
situācija vērojama, pārejot no niķeļa pie vara. Izrādās, ka tieši

šādi elektronu izvietojumi ir enerģētiski nedaudz izdevīgāki.
Lai parādītu elektronu izvietojumu apakšlīmeņos, lieto arī

elektronformulas. Tajās enerģijas līmeņus uzrāda ar cipariem,

apakšlīmeņus - ar burtiem un elektronu skaitu apakšlīme-

ņos - ar augšējiem indeksiem, kurus raksta burta labajā pusē.
Daži piemēri: Na ls2 2s2 2p6 3s

1

Zn ls2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10

Cr ls 2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 3c?5

Atkarībā no tā, kurā enerģijas apakšlīmenī ir novietojies
pēdējais klātnākušais elektrons, elementus bieži vien iedala s,

p, d un /elementos. Nātrijs, piemēram, ir s elements, skābek-

lis - p elements, dzelzs - d elements. Dažreiz d elementus sauc

arī par pārejas elementiem, /elementus -par iekšējiem pārejas
elementiem.

24. tabula

Elementuperiodiskās sistēmas s, p, d, f elementubloki

Aizpildoties d apakšiīme-
"iem pārejas elementos, notiek

Sa "° s aJJ

_

akšlīmena
_

aiz"
pildīšanas uz ta pasa hmena

p apakšlīmena aizpildīšanu.'
iekšējos pārejas elementos

aizpildās fapakšlīmeņi.

2.5. att. Elementu periodiskā sistēma sastāv no s, p, d un f elementublokiem.

2b dala
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2.1.10. Periodiskais likums

un elementu periodiskā tabula

0. Mendeļejevs (1834-
-1907) strādāja par profesoru

Sanktpēterburgas Tehnoloģis-
kajā institūtā (1864-1866) un

universitātē (1866-1890). Pēc

tam viņš bija Galvenās mēru

un svaru pārvaldes vadītājs.

Sarakstījis mācību grāmatu
"Ķīmijas pamati".

No 2.3. un 2.4. attēla ir redzams, ka, palielinoties Z, perio-
diski atkārtojas s, p, d un f orbitāļu aizpildīšanās ar elek-

troniem. Tāpēc arī periodiski atkārtojas elementi ar līdzīgām
elektronu konfigurācijām un līdzīgām ķīmiskām īpašībām. Tā

arī ir periodiskā likuma būtība.

Lai uzskatāmi parādītu periodisko likumu, izveido elementu

periodisko sistēmu un elementus sakārto tabulās Z pieaug-
šanas secībā. Tākā Z nosaka elementa vietuelementu sakārto-

jumā, tad šo skaitli parasti sauc par elementa kārtas skaitli.

Līdz šim ir izveidotas daudzas un dažādas elementu periodisko
sistēmu tabulas. Visbiežāk lieto tabulas ar vienā rindā novieto-

tiem d elementiem (ar nesadalītu 4., 5. un 6. periodu) un ar

divās rindās novietotiem d elementiem (ar sadalītu 4., 5. un 6.

periodu). Abos gadījumos /elementi tiek parādīti atsevišķi.
Elementu periodiskā tabula, kurā katra perioda s, p un

d elementi ir novietoti vienā rindā, ir parādīta šīs grāmatas

priekšlapās. Grāmatas pēclapās sniegts otrs periodiskās sis-

tēmas variants. Tajā ir skaidri redzamas grupas, kuras sastāv

no galvenajām apakšgrupām A un blakus apakšgrupām B.

Galvenajās apakšgrupās atrodas s un p elementi, blakus

apakšgrupās -d elementi. Viena perioda elementunovietošana

divās rindās, sākot ar 4. periodu, ir iespējama tāpēc, ka pastāv
līdzība starp X un Cv (viens nesapārots elektrons), Ca un Zn

(visi elektroni sapāroti) utt. Tā kā katrā periodā ir 8 5 un

p elementi un 10 d elementi, tad šajā tabulas variantā ir

jāizveido astotā grupa, kurā ir trīs d elementi.

Katram no elementu periodiskās sistēmas variantiem ir

savas priekšrocības, kuras jāprot izmantot, noskaidrojot ele-

mentu īpašības. Tabulā ar vienā rindā novietotiem 4., 5. un 6.

perioda elementiem skaidri redzams, ka, ejot virzienā pakreisi

un uz leju, aizvien izteiktākas kļūst elementu metāliskās īpa-

šības. Bet, ejot šajā sistēmā pa labi un uz augšu, aizvien

izteiktākas kļūst elementu nemetāliskās īpašības. Savukārt

tabulā, kurā 4., 5. un 6. perioda elementi ir sadalīti divās rindās,
skaidri redzams, ka kalcijs ķīmisko īpašību ziņā ir līdzīgs ne

tikai stroncijam un bārijam, bet arī cinkam, kadmijam un

dzīvsudrabam.

Periodisko likumu izdevās atklāt 1869. gadā, kaut arī tajā laikā

nebija vēl itin nekādu priekšstatu par atomuuzbūvi. Elementu īpašību

periodisku atkārtošanos konstatēja D. Mendeļejevs, kad viņš bija šos

elementus sakārtojis atommasu pieaugšanas secībā. D. Mendeļejevs

izveidoja arī pirmo elementu periodiskās sistēmas variantu. Tāpēc šīs

tabulas arī mūsu dienās bieži vien sauc par D. Mendeļejeva elementu

periodiskās sistēmas tabulām, kaut ari to veids jau visai stipri atšķiras

no D. Mendeļejeva varianta.

2* dala
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1872. gadā publicētā
D. Mendeļejeva elementuperiodiskās sistēmas

tabula

(žurnālā «Annalen der Chemie undPharmazie», 1872 8. sēj., 511. lpp.)

2.1.11. Atomradikāļi

Priekšstats par brīvajiem radikāļiem, kuros ir nesapāroti

elektroni un kuri tāpēc ir ķīmiski ļoti aktīvi, vispirms izvei-

dojās organiskajā ķīmijā. Taču tagad ar brīvajiem radikāļiem
aizvien biežāk sastopamies arī neorganiskajā ķīmijā.

Atomradikāļi ir elektroneit
rāli.

Par atomradikāļiem sauc tādus atomus, kuros ir nesa-

pāroti elektroni (sk. 2.4. attēlu).
Tādi, piemēram, ir halogēnu atomi ar vienu nesapārotu

elektronu, skābekļa un sēra atomi ar diviem nesapārotiem elek-

troniem, sārmu metālu atomi ar vienu nesapārotu elektronu.

Atomradikāļu ķīmiskā aktivitāte spilgti izpaužas savstar-

pējā iedarbībā. Divi halogēna atomi tūliņ veido molekulu, jo
nesapārotie elektroni tādējādi var sapāroties. Tāpat ilgi
nepastāv atsevišķi skābekļa vai slāpekļa atomi, bet veidojas
molekulas 0

2
un N

2. Sārmu metālu atomi kristālrežģi nesa-

pārotos elektronus viegli pārveido par kopelektroniem.
Sī atomradikāļu ķīmiskā aktivitāte tāpat izpaužas arī divu

dažādu radikāļu starpā. Piemēram, nātrija atoms savu nesapā-
roto elektronu viegli atdod hlora atomam un pēc tam ne vie-

nam, ne arī otram no tiem vairs nesapārotu elektronu nav.
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2.1.12. Atomjoni (vienkāršie joni)

Jonradikāļi ir pozitīvi vai

negatīvi lādēti.

Atomiem zaudējot vai pievienojot elektronus, izvei-

dojas atomjoni. Tiem ir vai nu pozitīvs, vai arī negatīvs
lādiņš, kura lielumu un zīmi nosaka zaudēto vai pievie-
noto elektronu skaits.

Tā, piemēram, ja nātrija atoms zaudē savu nesapāroto
elektronu, tas pārvēršas par atomjonu Na+

.
Savukārt hlora

atoms, pievienojot lieku elektronu, pārvēršas par atomjonu
Cl". Taču, ja sēra atoms pievieno sev liekus divus elektronus,

rodas atomjons S2
~.

Ne jau visi atomjoni spēj patstāvīgi eksistēt. Tā, piemēram,
hlora atomam atdodot piecus Zp elektronus, var izveidoties

atomjons Cl5 +
. Parastajos apstākļos šis jons tūliņ grupē ap sevi

trīs skābekļa jonus O2"

un rodas hlorātjons CIO^.
Arī atomjoniem var būt nesaparoti elektroni. Sadi atomjoni

ir pieskaitāmi pie radikāļiem. Piemēram, dzīvsudraba atomā ir

divi sapāroti 6s elektroni, bet dzīvsudraba(l) jonā ir viens

nesapārots 6s elektrons. Tāpat kā atomradikāļi, ari jonradikāļi
cenšas savus nesapārotos elektronus sapārot. Tāpēc minētie

dzīvsudraba(l) joni saistās pa pāriem un veido Hg_
+

,
kur

nesapārotu elektronu vairs nav.

2.2. Molekulas

Atomi var saistīties savā

starpā sarežģītākās mikrodaji-
ņās - molekulas. Ķīmiskas

nemitīgā\i^eiLokustīb0kustībā
V

eso

0

šie ārējie (valences) elektroni.

Saites elektronpāra blīvums var

SsmSm Itom^m
St

TLaS
kovalentā saite). Sadalījums var

būt arī nevienāds (polāra kova-

lenta saite). Ja saites pāra
elektronblīvums ap vienu atomu

jonTLite '
'r HVB,ūo,us,es

Saites elektronpāris var

rasties divējādi: elektroniem

(aviS
elektronu pāri (donorakceptora
reakcijas).

2.2.1. Ķīmiskās saites būtība

Ķīmisko saiti veido elektronu pāris, t.i., divi elektroni ar

savstarpēji pretēji orientētiemspiniem. Ja šāds elektronu pāris
nemitīgajā viļņveida kustībā ir izkliedēts gan viena, gan

arī otra atoma telpā, tadatomi ir savā starpā saistīti,

Ķīmisko saiti veidojošais elektronu pāris atrodas

orbitālē, kurā ietilpst abuatomu telpu daļas. Šādu orbitāli

saucP*r molekulāru orbitāli.

Saites elektronu pāra atrašanās varbūtībavienaatoma telpā
var būt vienāda ar šī elektronu pāra atrašanās varbūtību otra

atoma telpā. Tad šis pāris tikpat daudz pieder vienam kā otram

atomam. Šādu saiti sauc par nepolāru kovalentu saiti

(2.6. att. o). Tā eksistē starp vienādiem atomiem, piemēram,
molekulās H

2,
0

2s
N

2,
H-O-O-H (starp skābekļa atomiem).

Ja savā starpā saistās dažādi atomi, tad saites elektronu

pāris nav pilnīgi vienādi izkliedēts abu atomu telpās. Ap viena

atoma kodolu šī pāra atrašanās varbūtība ir lielāka, ap otra

atoma kodolu - mazāka (2.6. att. b). Tāpēc atoms B ir ieguvis
kādu noteiktu negatīvā lādiņa daļu, bet atoms A tieši tādu pašu

2. dala
>
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2.6. att. Kovalenta, polāra kovalenta un jonu saite (zīmējumā parādīti
tikai saiti veidojošie elektroni).

daļuzaudējis, tātadieguvis pozitīvā lādiņa daļu. Atomusaistību

te realizē gan molekulārajā orbitālē esošais elektronu pāris,

gan arī elektrostatiskā pievilkšanās starp atomu iegūtajiem

daļlādiņiem. Šādu saiti sauc par polāru kovalentu salti, un tā ir,

piemēram, HCI, H
2
S, NH

3
molekulās.

Saites elektronu pāra molekulārā orbitāle var atrasties arī

gandrīz tikai vienīgi atoma B telpā (2.6. att. c). Tas nozīmē, ka

elektronu pāra kustība šajā orbitālē gandrīz nemaz nesaista

kopā abus atomus. Tie ir ieguvuši gandrīz veselu vienības

lādiņu un pārvērtušies par joniem. Bet joni elektrostatiski

savstarpēji pievelkas un tāpēc turas kopā. Šādu ķīmisko saiti

sauc par jonu saiti. Te vairs nav molekulas, bet ir jonu pāris
(jonu asociāts). Gandrīz tikai jonu saite eksistē tādās vielās kā

NaCl, KBr, Na
2
S, kuras veidojuši savstarpēji saistīti tipiski

metāliskie un tipiski nemetāliskie elementi. Formulas šādos

gadījumos rāda, cik jonu un kādi joni veido elektroneitrālu

vienību, un tāpēc tas sauc par formulvienīhām.

Hibridizācijas rezultātā

no vairākām nevienādām
elektronu orbitālēm rodas
tādas orbitāles, kurām ir
simetriski virzieni telpā un

vienāds elektronblīvuma sa-

dalījums šajos virzienos.

Vienkāršā saite ir a sai-

te. Divkāršā saitē to papildina
viena n saite, trīskāršā saitē -

divas % saites.

Elektroneitrāla jonu kopa
nav molekula. Tās sastāvu rāda

formulvienība.

2.2.2. Elektronegativitāte

Ķīmiskās saites elektronu pāra orbitāles sadalījums starp
abuatomu telpām ir atkarīgs no šo atomu spējām piesaistīt sev

saites elektronu pāri. Skaitliski šādas spējas novērtē ar lie-

lumu, ko sauc par elektronegativitāti.
Dažādi autori elektronegativitātes novērtēšanai ir izmanto-

juši dažādas metodes, tāpēc viņu iegūtie dati arī nedaudz atšķi-
ras. Parasti aprēķinos lieto gāzveida stāvoklī esošu atomu

jonizācijas un elektrontieksmes enerģijas. Jonizācijas enerģija

2. dala
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raksturo atoma spēju noturēt savu elektronu, bet elektron-

tieksmes enerģija - spēju pievienot lieku elektronu. Saskaņā ar

Malikena metodi elektronegativitāte tiek izteikta kā jonizācijas
enerģijas un elektrontieksmes pussumma. Aprēķinu rezultātus

pārveido lietošanai ērtākos relatīvos lielumos, kuru skaitliskās

vērtības atrodas robežās no 0,7 francijam līdz 4,0 fluoram.

Elektronegativitāte ir atkarīga no atoma oksidēšanas pakā-
pes un no tā, ar kādu elementu atomiem tas ir saistīts. Tā,

piemēram, relatīvā dzelzs(ll) elektronegativitāte ir 1,83, bet

dzelzs(in) elektronegativitāte 1,96. Oglekļa elektronegativitāte
alkanos (sp

3 hibridizācija) ir 2,48, alkēnos (sp
2

hibridizācija)
2,75 un alkīnos (sp hibridizācija) 3,29. Elementu elektronega-
tivitāte biežāk sastopamajos savienojumos ir dota grāmatas

pēclapā ievietotajā periodiskās sistēmas tabulā.

Pēc elektronegativitātes var viegli novērtēt ķīmiskās saites

atšķirību no abiem galējiem saites veidiem - kovalentās saites

un jonu saites. Formāli pieņem, ka katrai saitei var pierakstīt
zināmu daļu joniskuma un zināmu daļu kovalentiskuma. Šīs

daļas aprēķina šādi (ar x te apzīmēta relatīvā elektronega-
tivitāte):

kovalentiskuma daļa c °>25(*a xb)
2

joniskuma daļa 1-g-0
.25^-*^

2.7. att. Saites joniskuma daļas atkarība no relatīvo elektronegativitāšu
starpības xA - xB.

2. daļa
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Tā, piemēram, HCI molekulā kovalentiskuma daļa ir

g-0,25(*a-*
H

)»
= £-0,25(3,0-2,1)' = Q q2

Joniskuma daļa šai saitei tātad ir 1 -0,82 = 0,18.
Šos aprēķinus ērti veikt ar kabatas elektroniskajiem

skaitļotajiem, kuriem ir funkcija cx.ex
.
Jašāda skaitļotāja nav, var

izmantot 2.7. attēlu.

2.2.3. Ūdeņraža saite

Ūdeņraža saite ir īpatnēja saite, kas veidojas tad, ja
ūdeņradis molekulā ir saistīts ar stipri elektronegatīvu ele-

mentu (fluora, slāpekļa, skābekļa) atomiem.

Saites joniskums te ir ap 50 % un saiti veidojošā elektronu

pāra orbitāle atrodas galvenokārt elektronegatīvākā atoma

telpā. Ūdeņraža atoma kodola (protona) otrā pusē šī pāra
radītais elektronublīvums ir niecīgs. Tāpēc šajā pusē protons
var mijiedarboties ar otru elektronegatīvākā elementa atomu.

Izveidojas ūdeņraža saite.

Ūdeņraža saite ir vājāka par citām ķīmiskām saitēm.

Rodoties vienam molam ūdeņraža saišu, izdalās ap 10 kJ liela

enerģija, bet, rodoties vienam molam citu ķīmisko saišu, -

simtiem kilodžoulu liela enerģija. Šādas atšķirības dēļ ūdeņraža
saiti parasti apzīmē ar punktu virkni.

Ūdeņraža saite ir bieži sastopama. Ūdenim piemīt anomāli

augsta kušanas un viršanas temperatūra salīdzinājumā ar H
2S,

H
2
Se un H

2
Te. lemesls tam ir molekulu agregāti, kuri rodas,

izveidojoties ūdeņraža saitēm:

H

I
H — 0...H — 0...H — O u.tml.

I I
H H

Ūdenim sasalstot, šie agregāti apvienojas un veido vienotu

kristālrežģi, un tāpēc ūdens tilpums sasalstot palielinās.
Fluorūdeņradis gāzveida stāvoklī satur samērā daudz

molekulu F — H...F —H. Šķīstot ūdenī, vieglāk atdalās tas

protons, kurš ir saistīts ar vienu fluora atomu, un rodas HFJ
joni.

Ūdeņraža saites ir arī daudzās dzīvās dabas vielās. Tām ir
liela nozīme olbaltumvielu uzbūves izveidē - tieši daudzās

ūdeņraža saites pietiekami stingri satur kopā DNS dubult-

spirāles abas daļas.

Odens viršanas temperatūra
ir 100 °C, bet sērūdeņraža vir-

šanas temperatūra ir —61 °C.

2. dala
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2.2.4. Saites orbitāles saistība ar atomu orbitālēm

Atomu kodolu tuvumā molekulārā orbitāle, kurā atrodas

saites elektronu pāris, tikpat kā neatšķiras no orbitāles, kāda

bijusi atomā pirms saites izveidošanās. Tāpēc molekulāro

orbitāli var izveidot, kombinējot atbilstošās atomu orbitāles.

Diviem atomiem tuvojoties, to ārējo elektronu orbitāles daļēji

pārklājas un tādējādi izveidojas saites molekulārā orbitāle

(2.8. att.).
Molekulārās orbitāles daļā, kurā pārklājas atomu orbitāles,

saites elektronu pāra atrašanās varbūtība ir lielāka. Šis
elektronu pāra negatīvā lādiņa sablīvējums satur kopā abu

atomu pozitīvi lādētos kodolus.

2.8. att. Molekulārās saites orbitāles veidošanāsno atomu orbitālēm:

a) pārklājas divas s orbitāles;

b) pārklājas s un p orbitāle;

c) pārklājas divasp orbitāles.

Ķīmiskās saites, kuras ir

radušās pec radikalreakci v mc-

hānisma, būtībā neatšķiras no

saitēm, kuras ir radušās pēc
donorakceptora mehānisma.

Piemēram, visas četras saites

Dažādie SmējlTKma un

bultiņa) parāda atšķirības'tikai
saišu rašanās veidā.'

2.2.5. Saites elektronu pāra rašanās veidi

Saites elektronu pāris var rasties divējādi - pec radikāļ-
reakciju un pēc donorakceptora mehānisma,
„ » ..

. _

Radikalreakcijas noris starp atomiem, kuriem ir nesa-

pāroti elektroni.

Piemēram, ūdeņraža nesapārotais ls elektrons var sapāro-
ties ar hlora atoma nesapāroto 3p elektronu. Tā radies saites

elektronu pāris satur kopā ūdeņraža un hlora atomu kodolus

hlorūdeņraža molekulā. Radikāļreakciju norises rezultātā

radušos saiti apzīmē ar svītriņu: H—Cl.

2. dala
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Donorakceptora reakcijas noris starp atomiem, kuru

sastāvā ir saitei noderīgs elektronu pāris (donoriem), un

atomiem, kuriem ir neaizņemta saites veidošanai piemē-
rota orbitāle (akceptoriem).

Radušos saiti apzīmē ar bultiņu, kas virzīta no donora pie

akceptora. Piemēram, amonjaka molekula var izmantot savu

nedalīto elektronu pāri, lai veidotu saiti ar ūdeņraža jonu.
Rodas amonija jons:

r H "|+
I

H+
+ :NH

3
->NH+; H«-Ņ—H

H

2.2.6. Saišu hibridizācija

Ja saiti veido lodveidas orbitāles, tās var pārklāties ar otra

atoma orbitālēm jebkurā vietā. Turpretim p, d un / orbitāles

var pārklāties tikai vietās, kuras ir vistālāk no kodola, un tāpēc
izveidotās saites ir orientētas pilnīgi noteiktos virzienos.

Tā ir izveidojušas saites, piemēram, fosfīnā jeb fosfor-

ūdeņradī. Leņķis H—P—H ir 93°36', un tā nelielo atšķirību no

90° var viegli izskaidrot ar pozitīvi lādēto ūdeņraža atomu

kodolu savstarpējo atgrūšanos (2.9. att. d).
Amonjaka molekulāNH

3
arī saites ir virzītas pilnīgi noteik-

tos virzienos. Bet leņķis H—N—H (107°17') jau ir ļoti tuvs leņ-
ķim, kāds eksistē starp tetraedriski izvietotām saitēm (109°28').
Šādas būtiskas atšķirības izskaidro priekšstats par orbitāļu
hibridizāciju.

Hibridizācija ir elektronu blīvuma sadalījuma maiņa orbi-

tālēs, kuru enerģija maz atšķiras. Hibridizācijas rezultātā rodas

pilnīgi vienādas enerģijas orbitāles. Arī orbitāļu forma ir

vienāda, atšķiras tikai to virzieni atoma telpā.
Hibridizētās orbitāles ir stipri izstieptas atomakodola vienā

pusē. Šāda orbitāle viegli pārklājas ar cita atoma orbitāli, un tā

rodas visai stipra ķīmiskā saite.

Veidojoties amonjaka molekulai, slāpekļa atoma 2s un trīs

2p orbitāles hibridizējas (2.9. att. b). Šādu hibridizāciju sauc par

sp
3 hibridizāciju. Trīs hibridizētās orbitāles pārklājas ar ūdeņ-

raža atomu ls orbitālēm, bet ceturtajā orbitālē atrodas neda-

lītais elektronu pāris, kurš pirms hibridizācijas bijis 25 orbitālē.

Izveidojas NH
3

molekula.

JaNH
3
molekulai tuvojas ūdeņraža jons H

+

, kuram ir brīva

ls orbitāle, tā pārklājas ar nedalītā elektronu pāra orbitāli un

izveidojas 2.10. attēlā parādītais amonija jons.

2.9. att. Ķīmisko saišu

elektroni fosfīna PH3 (a)
un amonjaka NH3 (b)
molekulās.

2. dala
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Priekšstati par hibridizāciju
ir ieviesti ķīmijā, lai izskaidrotu

to, ka, saišu veidošanai izman-

tojot orbitāles ar dažādu elek-

tronblīvuma sadalījumu, gala
rezultātā tomēr rodas simetriski

izvietotas orbitāles ar vienādu

elektronblīvuma sadalījumu un

vienādu stiprību.

2.10. att. Ķīmisko saišu elek-

troni amonija jonā NH4+.

2.11. att. Ķīmisko saišu

elektroniūdens molekulās.

2.12. att. Pī saites:

a- saiti veido divi pz elektroni,

b - saiti veidopz undxz elektroni.

Saišu hibridizācija noris arī daudzos citos gadījumos. Tā,

piemēram, rodoties ūdens molekulai, hibridizējas 25 un trīs 2p
orbitāles (2.11. att.).

Saišu hibridizācijai ir ļoti liela nozīme daudzu organisko

savienojumu molekulu izveidē.

2.2.7. Vienkāršās, divkāršās un trīskāršās saites

Ja elektronu orbitāles pārklājas uz iedomātas līnijas, kura

savieno abu atomu kodolus, tad saiti sauc par cr saiti. To var

veidot 5, p, d un /orbitāles.
Ja orbitāles nepārklājas uz līnijas, kura savieno abu atomu

kodolus, bet citās atoma telpas daļās, tad tādas ķīmiskās saites

sauc par iz saitēm. Šīs saites var veidoties nop, d un/orbitālēm
(2.12. att.).

Starp diviematomiem varpastāvēt tikai viena cr saite.

To sauc arīpar vienkāršo saiti. Ja šai saitei pievienojas
viena n saite, rodas divkāršā saite, ja divas n saites, -

trīskāršā saite.

Daži piemēri.
Fluorūdeņraža molekulā HF ir vienkāršā saite (2.13. att.).

Bet slāpekļa molekulā N
2

ir trīskāršā saite, jo cr saitei ir

pievienojušās divas n saites (2.14. att.). Taču ne vienmēr, kad

varētu rasties n saites, tās arī izveidojas. Tā tas ir skābekļa

molekulā, kurā eksperimentāli ir konstatēti 2 nesapāroti
elektroni (2.15. att.).
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2.13. att. Fluorūdeņraža HF molekulas σ saites izveidošanās.

2.14. att. Slāpekļa molekulāN2 ir viena σ un divas Pī saites.

2.15. att. Skābekļa molekula0
2
ir viena σ saite un šī molekula satur

divus nesapārotus elektronus.

Gan vienkāršā, gan div-

kāršā, gan ari trīskāršā saite
satur cr saiti. Tā ir stiprāka par

ti saiti.

2. dala
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2.2.8. Vērtība

Atoma iespējamo vērtību

nosaka nesapāroto elektronu

skaits pamatstāvoklī vai iero-

saitei
Sta

p

V

ē°c
h

mehānisma.

Par vērtību (valenci) sauc to ķīmisko saišu skaitu, ar

kurām apskatāmais atoms ir saistīts ar citiem atomiem.

Dažādos ķīmiskos savienojumos elementam var būt

dažāda vērtība.

Fluoraatoms molekulāF
2
ir vienvērtīgs, tāpat arī jonu pārī

NaF. Vienvērtīgs ir arī skābekļa atoms molekulā0
2 (2.15. att.).

Bet slāpekļa atoms molekulā N
2

ir trīsvērtīgs, tāpat kā mole-

kulā NH
3
. Tā kā, amonjaka molekulai pievienojot ūdeņraža

jonu, veidojas vēl viena ķīmiskā saite, tad slāpekļa atoms

amonija jonā ir četrvērtīgs.
Nosakot elementu atomu iespējamo vērtību, vispirms

jānoskaidro nesapāroto elektronu skaits, jo tie var veidot

ķīmiskās saites pēc radikāļreakciju mehānisma. Tad jāņem
vērā iespējas izmantot elektronu pārus un brīvās orbitāles

saišu veidošanai pēc donorakceptora mehānisma. Beidzot,

jāņem vērā arī tas, ka atomi, uzņemot enerģiju, var pāriet
ierosinātā stāvoklī, kurā ir citas iespējas veidot saites. Tā,

piemēram, ierosinot oglekļa atomu, ta 2s elektronu paris izirst

un viens no šiem elektroniem aizņem brīvo 2p orbitāli:

Neierosināts C atoms lerosināts C atoms

lerosinātam oglekļa atomamir 4 nesapāroti elektroni, un tas

var veidot 4 ķīmiskās saites pēc radikāļreakciju mehānisma. Tā

izveidojas četrvērtīgā oglekļa savienojumi.
Slāpekļa atoma ierosināšanai (2s elektronu pāra iziršanai

un viena elektrona pāriešanai uz 3s orbitāli) jau nepieciešama

pārāk liela enerģija. Tāpēc slāpekļa atomi nevar būt piecvērtīgi.
Fosforam tas jau ir iespējams, jo 4s elektronu enerģija atšķiras
no 3s elektronu enerģijas mazāk nekā 3s elektronu enerģija no

2s elektronu enerģijas.

2.2.9. Oksidēšanas pakāpe

Oksidēšanas pakāpi lieto, lai vienkāršotā veidā raksturotu

atoma stāvokli molekulā pēc tā iegūtā lādiņa. Aprēķinot
oksidēšanas pakāpi, noskaidro tikai lādiņa zīmi. Formāli

pieņem, ka visas polārās kovalentās saites ir jonu saites, t.i.,

2. dala
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pieņem, ka viens no saistītajiem atomiem iegūst pozitīvu, bet

otrs -negatīvu vienības lādiņu. Nepolārās kovalentās saites,
kuras saista vienādus atomus, vērā neņem, jo tās ne vienam, ne

otram atomam nekādu lādiņu nepiešķir.
Oksidēšanas pakāpe ir formālais lādiņš, kurš būtu

atomam, ja visas tā veidotās ķīmiskās saites, izņemot
nepolārās kovalentās saites, būtujonu saites.

Teksta oksidēšanas pakāpi apzīmē ar romiešu cipariem,
kurus ieslēdz iekavās un novieto pēc elementa nosaukuma,

piemēram, dzelzs(ll), dzelzs(lH), sērs(lV). Ja oksidēšanas

pakāpe ir negatīva, tad jāparāda arī zīme, piemēram, sērs(-II).
Formulās oksidēšanas pakāpi lUPACrekomendē uzrādīt ar

romiešu cipariem, tos rakstot attiecīgā elementa simbola

augšējā labējā stūrī, piemēram,

H
2
SVI0

4
KMnvn0

4 K'lnTOj"

Mūsu literatūrā tomēr ir pieņemts šai nolūkā lietot arābu

ciparus virs simbola un vienmēr uzrādīt formālā lādiņa zīmi,
piemēram:

+6 + 7 +I+s-2

H
2
S0

4
KMn0

4
KN0

3

Oksidēšanas pakāpes noskaidrošanai var izmantot ar

ķīmiskajām saitēm saistīto atomu elektronegativitātes. Parasti

tomēr pamatojas uz šādiem norādļjumiem:

1) atsevišķiem (brīviem) atomiem oksidēšanas pakāpe ir

nulle; tā ir nulle arī atomiem vienkāršo vielu molekulās;

2) atomjoniem oksidēšanas pakāpe ir vienāda ar šo jonu
lādiņu;

3) fluora atomam savienojumos ar citiem atomiem oksidē-

šanas pakāpe vienmēr ir -1;

4) skābekļa atomiem savienojumos ar citiem atomiem

oksidēšanas pakāpe vienmēr ir -2 (izņemot savienojumus ar

fluoru un peroksīdus);
5) sārmu metāluatomiemsavienojumos oksidēšanas pakāpe

ir 4-1, sārmzemju metālu atomiem +2;
6) ūdeņraža atomiem savienojumos oksidēšanas pakāpe ir

+1 (izņemot metālu hidrīdus);
7) pārējiem atomiem oksidēšanas pakāpi var aprēķināt,

ņemot vērā to, ka formālo lādiņu summa molekulā ir vienāda

ar nulli, bet molekuļjonā - ar šī jona lādiņu.
Oksidēšanas pakāpe būtiski atšķiras no vērtības. Vērtība ir

saišu skaits, bet oksidēšanas pakāpe raksturo formālo lādiņu.
Kaut arī oksidēšanas pakāpe nerāda patieso lādiņu, tā ķīmijā ir

ļoti noderīga. To izmanto koeficientu atrašanai oksidēšanās-re-

ducēšanās reakciju vienādojumos. Savienojumiem, kurus veido

atomi ar noteiktu oksidēšanas pakāpi, ir kopīgas īpašības.
Piemēram, hroma(H) savienojumi oksidējas ar gaisa skābekli,
bet hroma(III) savienojumi neoksidējas ar skābekli, turpretim
hroma(Vl) savienojumi jau paši ir spēcīgi oksidētāji.

Par vērtību sauc div-

elektronu ķīmisko saišu skaitu.

Tai ne +•, ne — zīmes nav.

Oksidēšanas pakāpe ir lādiņš,
kurš rastos, ja visas ķīmiskās
saites būtu jonu saites. Tā vien-

mēr ir vai nu ar +, vai — zīmi.

Odens molekulā H
2

Q skā-

bekļa oksidēšanas pakāpe ir

—2, ūdeņraža oksidēšanas pa-

kāpe + 1 (sk. 4. un 6. punktu).
Formālo lādiņu summa ir nulle:

2( +1) + (-2) = 0.

Sērskābē sera atomu oksi-

dēšanas pakāpi atrod, zinot skā-

bekļa un ūdeņraža oksidēšanas

pakāpes:

2{+l) + x + 4(-2) = 0;
x = +6

Mangāna oksidēšanas pa-

kāpi permanganātjonā MnO"

atrod šādi:

x + 4<-2) = -1;
x = +7
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2.2.10. Formulas

Formulas sniedz informāciju par molekulu sastāvu. To

sastādīšanai izmanto elementu simbolus. Izšķir vairākus

formulu veidus.

Empīriskajās formulās parādīta tikai savienojumus
veidojošo elementuatomu skaita attiecība molekulā.

Piemēram, formula P
2
0

5 rāda, ka molekulā uz katriem

2 fosfora atomiem ir 5 skābekļa atomi, H
2
O -ka molekulā uz

katru skābekļa atomu ir divi ūdeņraža atomi. Pie empīriskām
formulām ir jāpieskaita arī tādi vienkāršu vielu apzīmējumi kā

P, S v. tml. (tajās nav atspoguļots atomu skaits vienkāršo vielu

molekulās).
Molekulformulās (molekulārās formulās) ir parādīta

ne tikai atomu skaita attiecība, bet arī patiesais atomu

skaits molekulās.

Tādu formulu piemēri: P
4
O

10,
H

2
0

2,
P

4,
S

B .

Gan empīriskajās formulās, gan arī molekulformulās pirmo
raksta elektropozitīvo sastāvdaļu. XCI, CaS0

4,
NaN0

3 .

Tikai

nemetālu savienojumiem ievēro vēsturiski izveidojušos secību

un vispirms raksta to elementu, kurš ir pirmais šādā rindā:

Si, C, Sb, As, P, N, H, S, I, Br, Cl, O, F

Piemēram, NH
3,

OF
2,

H
2
S. Amonjaka gadījumā te pirmā ir

rakstīta elektronegatīvā sastāvdaļa. Taču tas ir attaisnojams, jo
ūdens šķīdumos no šīs molekulas ūdeņraža joni neatšķeļas, kā

tas ir, piemēram, no HCI un H
2
S un kā varētu domāt, ja rakstītu

H
3
N.
Struktūrformulās parādīts, kurš atoms ar kuru atomu

molekulā ir saistīts un kā saistīts (ar vienkāršo, divkāršo

vai trīskāršo saiti).

Struktūrformulās var attēlot arī atomu telpisko novieto-

jumu molekulā, ja vien plaknes zīmējumā izdodas to parādīt.
Daži stuktūrformulu piemēri:

Struktūrformulās nav pie-
mērotas saistības parādīšanai

jonu kristālrežģos, kuros virzītu

saišu nav. Tāpēc šādos gadīju-

mos tās arī nevajag lietot. Pie-

mēram, ja raksta Na—Cl, tad

tādējādi varētu būt parādīta
saistība tvaikveida vielas mole-

kulā. Kristāliskā stāvoklī esošai

vielai NaCl ir formulvienība, kura

rāda, ka kristālrežģi uz katru

nātrija jonu ir viens hlorīdjons.
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Struktūrformulās ir ļoti noderīgas atomu saistības parādīšanai

organisko vielu molekulās, tāpēc tās plaši lieto organiskajā
ķīmijā.

Gan molekulformulam, gan arī struktūrformulām ir divē-

jāda nozīme:

1) ar tām tiek apzīmēta vielas viena molekula;

2) ar tam tiek apzīmēta molekulu kopa, t.i., attiecīgā viela.

Kurā nozīmē formula tiek lietota, tas vienmēr ir redzams no

teksta.

2.2.11. Nosaukumi

Nosaukumos vispirms min elektropozitīvāko molekulas

daļu. Ja vielas molekulu veido tikai 2 atomi, tad negatīvās

sastāvdaļas nosaukums beidzas ar -īds, ja vairāki, tad ar -āts.

Piemēram, NaCl -nātrija hlorīds, CaS0
4
-kalcija sulfāts.

Ja negatīvās sastāvdaļas galvenajam atomam ir iespējamas
vairākas oksidēšanas pakāpes, lieto vēl arī citas izskaņas:

1) zemākās oksidēšanas pakāpes gadījumā -īts, piemēram,
K

2
S0

3
- kālija sulfīts;

2) visaugstākās oksidēšanas pakāpes gadījumā lieto prie-
dēkli per-, piemēram, KMn0

4
-kālija permanganāts;

3) ja oksidēšanas pakāpe ir zemāka nekā savienojumā, kura

nosaukumālietota izskaņa -īts, bet augstāka nekā savienojumā,
kura nosaukumā ir izskaņa -īds, tad lieto priedēkli hipo- un

izskaņu -īts, piemēram, KBrO -kālija hipobromīts. Teikto var

ilustrēt ar šādu hlora savienojumu piemēriem:

XCI-kālija hlorīds

KCIO - kālija hipohlorīts
XCI0

2
-kālija hlorīts

XCI0
3
-kālija hlorāts

XCIQ
4
-kālija perhlorāts

Nosaukums ir viennozīmīgs tikai tad, ja tajā tiek uzrādītas

arī skaitliskās (stehiometriskās) attiecības starp sastāvdaļām.
Starptautiskā ķīmijas apvienība lUPAC šai nolūkārekomendē

divus paņēmienus.
Pēc viena paņēmiena sastāvdaļu skaitu parāda ar grieķu

skaitļvārdiem (mono, di, th, tetra, penta, heksa, hepta, okta

utt). Ja tie jāattiecina uz veselām atomu grupām, tad lieto bis

(divkāršs), tris (trīskāršs), tetrakis (četrkāršs) utt. Daži

piemēri:

N0
2
-slāpekļa dioksīds

N
2
0

4
-dislāpekļa tetroksīds

CO-oglekļa (mono)oksīds
C0

2-oglekļa dioksīds

Nosaucot ķīmiskos savieno-

jumus, ir jāuzrāda stehiometrija.
To var izdarīt divējādi: vai nu

norādot sastāvdaļu skaitu ar

grieķu skaitļa vārdiem, vai arī

atzīmējot oksidēšanas pakāpi tā

elementa atomam, no kura var

izzināt stehiometriju.

Ja kāds elements ar vienu

un to pašu oksidēšanas pakāpi
veido vairākas skābes, tad to

skābi, kuras molekulaūdens šķī-
dumā atšķeļ mazāku skaitu

ūdeņraža jonu, sauc par meta-

skābi, bet to, kuras molekula

atšķeļ vairāk ūdeņraža jonu, -

par ortoskābi. Šīm skābēm ro-

doties no skābajiem oksīdiem,
metaskābes izveidošanai ir ne-

pieciešams mazāks ūdens dau-

dzums nekā ortoskābes izveido-

šanai:

P
2
0

5 + H
2

O - 2HP0
3

metafosforskabe

P
2
0

5 + 3H
2
Ū - 2H

3
P0

4

ortofosforskābe

Arī atbilstošo sāļu nosau-

kumos lieto prefiksus "meta" un

"orto" piemēram, Na
3

P0
4

-

ortofosfāts, NaP0
3

- meta-

fosfāts, Na
2
Si0

3
-metasilikāts.
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Mn0
2
-mangāna dioksīds

Fe
3
0

4
- tridzelzs tetroksīds

FeCl
3
- dzelzs trihlorīds

Ca
3
(P0

4
)2

- trikalcija bis(orto)fosfats

Pēc otra paņēmiena stehiometriskās attiecības uzrāda

netieši. Nosauc oksidēšanas pakāpi elementam, kuru zinot var

noteikt gan oksidēšanas pakāpes, gan atomu skaitu pārējiem
elementiem, kas piedalās savienojuma veidošanā. Daži piemēri:

N0
2

- slāpekļa(lV) oksīds

CO - oglekļaCU) oksīds

C0
2
-oglekļa(lV) oksīds

MnO
2

- mangāna(lV) oksīds

FeCl
3

- dzelzs(in) hlorīds

Abi minētie paņēmieni ķīmijas literatūrā tiek plaši lietoti.

Tomēr jāatzīmē, ka oksidēšanas pakāpe nav izmantojama tad,

ja saites ir mazpolāras, piemēram, daudzos organiskos savieno-

jumos. Grūtības var rasties arī, nosaucot dažus neorganiskos

savienojumus, piemēram, Fe
3
0

4,
N

2
0

4.

Molekuljoni var saturēt arī

viena un tā paša elementa

vairākus atomus. Piemēram,

N3 - azīdjons, ū* -

- perok-

sīdjons.

Ja molekulai pievieno vai

atņem elektronus, tad iegūst
molekuljonus. Atšķirībā no

atomjoniem tie sastāv no 2 vai

vairākiem atomiem. Molekulas

vai molekuljoni, kuros ir nesapā-

roti elektroni, ir molekulradikāļi.

2.2.12. Molekuljoni (saliktie joni)

Daļiņa, kuru veido vairāki atomi, var būt ne tikai

neitrāla, betarīpozitīvi vai negatīvi lādēta, t.L, tā varbūt

jons. Šādus jonus sauc par molekuljoniem vai saliktiem

joniem.

No atomjoniem vienmēr var iegūt atbilstošos atomus.

Molekuljonam ne vienmēr atbilst reāli eksistējoša molekula.

Tā, piemēram, nepastāv amonija jonam atbilstoša molekula

NH
4

vai arī sulfatjonam atbilstoša molekula S0
4.

Tas ir tāpēc,

ka šādi molekuljoni rodas, neitrālām molekulām pievienojot
vai atskaldot atomjonus. Daži piemēri:

NH
3

+H+
-* NH;

H
2
S0

4
- 2H

+

+ SOr

Ag
+

+ 2NH
3
- [Ag(NH

3
)
2

] +

2.2.13. Molekulradikāļi

Molekulas un molekuljoni var saturēt arīnesapārotus
elektronus. Šādas molekulārās daļiņas ir molekulradi-

kāļi.
Tiem ir ļoti liela nozīme organiskajā ķīmijā, bet bieži

sastopami arī neorganiski molekulradikāļi. Piemēram,

skābekļa molekula (sk. 2.15. att.) ir molekulradikālis.

2. dala
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Molekulradikāļiem var būt un var nebūt tieksme savus elek-

tronus sapārot. Piemēram, NO šādas tieksmes nav, turpretim
N0

2 viegli dimerizējas.
Rodoties NO, divi skābekļa 2p elektroni sapārojas ar diviem

slāpekļa 2p elektroniem, un pēc tam slāpekļa atomam paliek
viens nesapārots 2p elektrons:

N = O

Taču NO ķīmiskā ziņā ir visai inerta viela.

Rodoties slāpekļa(lV) oksīdam, divi slāpekļa 2p elektroni

sapārojas ar viena skābekļa atoma 2p elektroniem un veidojas
divkāršā saite. Trešais slāpekļa 2p elektrons sapārojas ar vienu

2p elektronu otrā skābekļa atomā. Šim skābekļa atomampaliek
nesapārots viens 2p elektrons. Izirstot slāpekļa atoma 2s

elektronu pārim, viens no šiem elektroniem pāriet pie skābekļa
atoma. Izveidojas daļiņa, kurā nesapārotu elektronu satur

slāpekļa atoms:

Šī daļiņa cenšas savus elektronus sapārot, veidojot dimēru:

0 0 0 0

0^

2.3. Vielas

Viela ir vienādu molekulu (jonu formulvienlbu, arī

atsevišķu atomu) kopa.

Tā, piemēram, N
2

molekulukopa ir slāpeklis, NaCl formul-

vienību kopa - nātrija hlorīds, He atomu kopa - cēlgāze hēlijs.
Jau mazā tilpumā viela satur ārkārtīgi daudz molekulu Qonu
formulvienību, atomu). Vienā mililitra gāzveida vielu to ir ap

1019
,

bet Šķidrās un Cietās Vielās -ap 10
22—1023

.

2.3.1. Tīra viela

Viela būtu absolūti tīra tad, ja tā nesaturētu nekādas citas

molekulas Qonu formulvienības, atomus). Dabā tāduvielu nav

un arī iegūt tādas nav iespējams. Attīrīšanas procesos lietotie

trauku materiāli un reaģenti vienmēr paši rada attīrāmajā
vielā piemaisījumus.

un
j™*|>a v»«in nav forma

ta^a{teipas)
p

ģJJJJ
stāvoklī vielām nav formas, taču
tās ieņem noteiktu tilpumu.
Cietām vielām ir noteikta forma,
un tās ieņem arī noteiktu

tilpumu.
Cietu vielu kristālrežģi var

veidot molekulas, joni vai atomi.

Atomi kristālrežģī var būt saistīti

kovaienti vai arī ar metālisko

saiti. Dažādām cieto vielu gru-

fm ir st'Pri atšķirīgas īpašības,

*SZI
no pareiza kristālrežģa.

2■ dci ls
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Viela sastāv no atomiem,

molekulām vai joniem. To vis-

vielu, kura saturētu tikai viena

veida elementārobjektus, nav

iespējams ne tikai attīrīšanas

ZEkZ£SSl!%!£m'i
viela vienmēr saskaras ar citām

vielām un materiāliem.

Vielām var būt dažāda tīrības pakāpe. Ja piemaisījumu
daudzumi ir salīdzināmi ar pamatvielas daudzumiem, tadmūsu

rīcībā ir vielu maisījumi. Ja pēc attīrīšanas vielā vēl ir palikuši
daži procenti piemaisījumu, tad tāduvielu sauc par netīru. Bet,

ja piemaisījumu daudzumimērāmi tikai procenta desmitdaļās
vai to ir vēl mazāk, tad viela ir tīra.

Ar modernām attīrīšanas metodēm var iegūt ļoti tīras

vielas. Tā, piemēram, pusvadītāju materiālos piemaisījumiem

ir jābūt mazāk nekā 10"6—lo"7 %. Taču bieži vien var lietot

daudz netīrākas vielas. Piemēram, C0
2 iegūšanai no kalcija

karbonāta var izmantot sālsskābi, kurā piemaisījumu masas

daļa sasmedz pat dažus procentus. Prasības attiecība uz vielu

tīrību ir atkarīgas no tā, kādiem mērķiem šīs vielas lieto.

Vielas elementārobjektu
daudzumu parasti sauc par vie-

las daudzumu. Tā mērvienība ir

mols.

Molmasa, moltilpums, mol-

lādiņš un citi molārie lielumi ir

vielu raksturojošas konstantes,

un tiem nav ne daudzkārtņu, ne

dajlielumu. Molārie lielumi ir

ērti izmantojami dažādu aprēķi-
nu veikšanai.

2.3.2. Vielas elementārobjekti

«Elementārobjekti» ir vispārīgs nosaukums mole-

kulām, atomiem, joniem un citām daļiņām, no kurām

sastāv vielas.

Tā, piemēram, gāzveida skābeklim elementārobjekti ir

molekulas 0
2,

nātrija hlorīdam - Na+
un Cl" jonu formul-

vienība NaCl, hēlijam -tā atomi.

Šie elementārobjekti sastāv no vēl sīkākām daļiņām,

piemēram, molekulas sastāv no atomiem. Gan atomi, gan joni
savukārt ir veidoti no elektroniem, protoniem un neitroniem.

Atkarībā no apskatāmā jautājuma mūs var interesēt ari šīs

sīkākās daļiņas, kuras tad tāpat sauc par elementārobjektiem.

Nav pieļaujama fizikālā lie-

iuma nosaukuma (vielas dau-

dzuma) aizstāšana ar mērvienību

I££lŽŠtft£
formulvienību molu skaits ir 3,
bet ir jāsaka, ka nātrija hlorīda

formulvienību daudzums ir

LrUSa

"S
m,,,S

skaits", bet gan vielas masa

ara™
-.)

2.3.3. Vielas elementārobjektu daudzums

Daļiņu daudzums ir izsakāms ar šo daļiņu skaitu, bet

vielas elementārobjektu gadījumā šis skaits ir ārkārtīgi

liels. Tāpēc par elementārobjektu daudzuma vienību ir

pieņemts atomu skaits oglekļa 12C kopā, kuras masa ir 12

grami. Šo vienību saucpar molu un saīsināti apzīmē mol.

Mols ir skaitliska vielas elementārobjektu daudzuma vie-

nība - 6,02204510". Aptuvenos aprēķinos var lietot 6,0210
23

(kļūda 0,03 %) vai pat 61023
(kļūda 0,37 %). Agrāk šo skaitli

sauca par Avogadro skaitli.

h
Vielas elementārobjektu daudzumu apzīmē ar burtu n.

Saīsināti to parasti sauc par vielas daudzumu. Runājot par
vielas daudzumu, vienmēr ir jāuzrāda elementārobjekts. To

parāda vai nu indeksa veidā pie burta n, vai arī rakstot iekavās

Pēc ŠI burta: "n. Jeb n(NJ- Priekšroka dodama pirmajam

veidam, jo tas ir uzskatāmāks, it sevišķi dažādu matemātisku

sakarīdu rakstībā.

2
■
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2.3.4. Molmasa

Molmasa ir viena mola elementārobjektu summārā

masa. Toapzīmē ar burtu M.

Molmasa vienkāršā veidā ir saistīta ar viena elementār-

objekta masu. Javiena elementārobjekta relatīvā molekulmasa

ir M
r,

tad šī objekta masa ir M
r
u. Atommasas vienībauir 1/12

no atoma 12C masas, ko apzīmē ar m
c

: v = m
c/12. levietojot to

izteiksmē M
r
u, viena elementārobjekta masa ir

Vienam molam elementārobjektu summārā masa ir 6,021023

reizes lielāka: M = M
r
(6,021023

m
c/12). Bet saskaņā ar mola

definīciju 6,021023 atomu 12C summārā masa ir 12 grami:

6,021023
m

c
= 12 g. levietojot to iepriekšējā izteiksmē, dabūjam

M = M
t
g/mol

Tātad, ja elementārobjekta molmasu izsaka gramos uz

molu, tā skaitliski ir vienāda ar viena elementārobjekta

relatīvo molekulmasu.

Piemēram, slāpekļa atoma relatīvā atommasa = 14,0067
un šo atomumolmasa 14,0067 g/mol.

Ja elementam Zemes garozā ir vairāki izotopi, tad tabulās

tiek uzrādīta vidējā relatīvā atommasa. Aprēķinot molmasu,
šādos gadījumos jāizmanto tieši šis lielums. Piemēram, Zemes

garozā esošajiem skābekļa atomiem vidējā relatīvā atommasa

ir 15,999(4) un vidējā molmasa 15,999(4) g/mol.

Relatīvās atommasas A
t

un

relatīvās molmasas Af, izmanto

teorētiskos apsvērumos. Praktis-
kos aprēķinos biežāk lieto atomu

(molekulu, jonu formulvienību)
molmasas M.

2.3.5. Moltilpums

Moltilpums ir tilpums, kuru ieņem viens mols vielas

molekulu (jonu formulvienību, atomu). To apzīmē ar

burtu V.

Katrai vielai noteiktos apstākļos (temperatūrā un spiedienā)
ir pilnīgi noteikts moltilpums. Pie tam gāzveida vielām vienā-

dos apstākļos moltilpumi ir vienādi. Tas atbilst A. Avogadro
domai, kuru viņš izteica 1811. gadā.

Ķīmijā gāzu tilpumus parasti mēra273 X (0 °C) temperatūrā
un 0,1 MPa (1 atm) spiedienā. Šos apstākļus sauc par normāliem

apstākļiem Moltilpums V 0 (indekss norāda uz normāliem

apstākļiem) visam gāzveida vielām ir vienāds:

V
—

00 A 7/mnl
0

~ t/mol

Kļūdas te nepārsniedz 1 % Tātad 22,4 litros jebkuras gāzes, ja
ta atrodas normālos apstākļos, ir 6,021023 molekulu (cel-
gāzēm - atomu).

22.4 litri

n
6,02 10 gāzes molekulu

(0 °c jeb 273 k,
1 atm jeb 0,1 MPa)

A- Avogadro (1776-1856)

LVp^
tātē. 1811. gadā izteica hipotēzi,
a vienādos apstākļos vienādi

gāzu tilpumi satur vienādu

** hi".
potēZj noraidīja, un tikai ap

1860. gadu tā tika atzīta.

2. dala
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tu. Faradejs (1791-1867)
bija angļu dabaszinātnieks. No

1825. gada vadīja Londonas

Karaliskā institūta ķīmijas labo-

ratoriju, no 1827. gada bija tā

ķīmijas profesors. Pētījis gāzu

sašķidrināšanu, 1831. gadā at-

klājis magnētisko indukciju,
1833. gadā - elektrolīzes liku-

mus, kurus tagad sauc par

Faradeja likumiem.

2.3.6. Mollādiņš

Mollādiņš ir viena mola lādētu daļiņu summārais

lādiņš.
Viena elektrona vai viena protona lādiņš ir

1,602189210"
19 C. Vienam molam šādu daļiņu kopējais lādiņš

F = 1,602189210" 19 6,022045 1023
= 96484,56 C/mol

Aptuvenos aprēķinos var pieņemt, ka F = 96485 C/mol
(kļūda 0,0005 %) vai arī F = 96 500 C/mol (kļūda 0,016 %). To

sauc ari par Faradeja konstanti.

Vienlādiņa joniem, piemēram, Na+
,

Cl" mollādiņš ir vie-

nāds ar F, divlādiņu joniem, piemēram, Ca2+

, SOl~ moUadiņš
ir 2F, un trīslādiņu joniem, piemēram, Fe3+

, PO|" tas ir 3F.

2.3.7. Vielas gāzveida stāvoklī

Gāzveida stāvoklī vielas sastāv no molekulām (02,
N

2,
CO,

NH
3

u.tml.). Vienīgi cēlgāzes satāv no atomiem (He, Ne, Ar

u.tml.). Gāzveida stāvoklim ir raksturīgi lieli atstatumi starp
molekulām (atomiem), kuras aizņem tikai apmēram tūkstošo

daļu no gāzes tilpuma. Gāzes daļiņas savā starpā nav saistītas

un atrodas nemitīgā haotiskā kustībā. Piemēram, ūdeņraža
molekulas pārvietošanās vidējais ātrums ir ap 1,8 km/s.

Tā kā starp gāzes daļiņām nekādas saistības nav, gāzveida
vielai pašai par sevi navne formas, ne arī noteikta tilpuma. Tā

vienmērīgi piepilda trauku, kurā atrodas. Gāzes tilpumu tātad

nosaka trauka lielums.

273 X, 0,1 MPa

2 g/mol 44g/mol

22,4 l/mol 22,41/mol

Relatīvais blīvums:

44 g/mol 2 g/mol
~

22,4 //mol * 22,4 //mol
~

= 44 : 2 = 22

2.3.8. Molmasas noteikšana gāzveida vielām

Ja ņemti divu gāzu vienādi daudzumi (n 1
= n

2
= n), tad

vienādos apstākļos (temperatūra, spiediens) tie ieņem vienādu

tilpumu. Saprotams, ka masa abām gāzēm ir dažāda:

772
j

= nM
ļ

un m 2= nM
2

Attiecinot m, pret m
2,

iegūst pirmās gāzes relatīvo blīvumu

atiecībā pret otro gāzi:

m 2

2. dala
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Relatīvais blīvums rāda, cik reižu pirmās gāzes masa ir

lielāka par otrās gāzes masu, ja riļ = n 2
= n, Pj =p2

= p

un Tj = T
2

= T. Tas ir vienāds ar gāzu molmasu attiecību:

d
_

nM,
_

M
i

nM
2

M 2

Tāpēc, eksperimentāli nosakot gāzes relatīvo blīvumu d

attiecībā pret tādu gāzi, kurai molmasa M 2ir zināma, var

aprēķināt molmasu gāzei M
x .

Parasti relatīvo blīvumu nosaka

vai nu attiecībā pret ūdeņradi - d
Hļ,

vai arī attiecībā pret

gaisu - d
miss.

Ūdeņradim molmasa M
Hj

= 2,0158 g/mol, tāpēc pastāv šādas

sakarības:

M
4n

t

= t~t~»
M

t
= M

H
d

Hļ ; M
l

« 2d
Hļ

Gaiss ir gāzu maisījums, kurā skābekļa molekulu masas

daļa ir 0,231, slāpekļa molekulu masas daļa 0,755 un argona
atomu masas daļa 0,01285. Tāpēc gaisa vidējā molmasa ir šāda:

= 0,23132 + 0,755 28 + 0,01285 39,9 « 29 g/mol

Nosakot gāzes relatīvo blīvumu attiecībā pret gaisu, šīs

gāzes molmasas aprēķināšanai izmanto šādas sakarības:

~

~jTļ >
=

> ~ 29Ct
gaisg

2.3.9. Vielas šķidrā stāvoklī

Šķidrā stāvokli vielu molekulas ir daudz tuvāk viena otrai

nekā gāzveida stāvoklī, Taču, tāpat kā gāzēs, arī šķidrumos
molekulas atrodas nepārtrauktā haotiskā kustībā. Taču

sadursmes ir biežākas, un molekulas arī spēcīgāk savstarpēji
iedarbojas cita uz citu. Tāpēc šķidrumos izveidojas jau nelieli

molekulu grupējumi. Tajos molekulas ir samērā vāji saistītas,
un šādi grupējumi nepārtraukti rodas, izirst un veidojas atkal

no jauna. Ja starp molekulām var rasties ūdeņraža saites, kā

tas ir, piemēram, ūdenī, tadmolekulu agregāti jau ir stabilāki,
kaut arī šādos gadījumos tāpat noris to nepārtraukta
veidošanās un iršana.

Tādejādi šķidrumiem jau ir pilnīgi noteikts tilpums. Bet

noteiktas formas šķidrumiem nav. Tiem piemītošās plūsta-
mības dēļ šķidrumi pieņem tā trauka formu, kurā tie atrodas.

Šķidrais stāvoklis tātadir it kā starpstāvoklis starp gāzveida un

cieto stāvokli.

Gāze

Šķidrums

Cieta viela

2. dala
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2.3.10. Vielas cietā stāvoklī

Kvarca Si02 kristālrežgis,

Tajā ir saskatāmi tetraedri,

kuros ap katru silīcija atomu

atrodas 4 skābekļa atomi.

Metāli ir kaļami un velmē-

jami, jo atomi var pārvietoties,
saglabājoties metāliskajai sais-

tībai.

Cietas vielas sastāv no atomiem, molekulām vai jonu for-

mulvienībām. Šie elementārobj ekti ir pilnīgi noteiktā kārtībā

izvietoti telpā un veidokristālrežģi. Režģa mezglpunktos esošās

daļiņas atkarībā no temperatūras gan var vairāk vai mazāk

novirzīties uz vienu vai otru pusi, bet šai kustībai ir tikai

svārstību raksturs. Temperatūrai pieaugot, svārstības palieli-
nās, bet, temperatūrai pazeminoties, - tās samazinās.

Tā kā cietās vielas daļiņas nav spējīgas pārvietoties lielākos

atstatumos, šīm vielām ir gannoteikts tilpums, ganarī noteikta

forma.

Cietu vielu īpašības lielā mērā ir atkarīgas no tā, vai

kristālrežģa mezglpunktos atrodas atomi, molekulas vai joni.
Atomu gadījumā tās vēl būtiski atšķiras atkarībā no tā, kāds ir

starpatomu saites raksturs (kovalentā vai metāliskā saite).
Tāpēc turpmāk īsi tiks aplūkotas atsevišķas cietu vielu grupas.

2.3.11. Cietas vielas ar kovalenti saistītu

atomu kristālrežģi

Kovalentām saitēm ir pilnīgi noteikts virziens, kurā atomu

elektronu orbitāles vislabāk pārklājas. Tāpēc kristālrežģa
veidu šajā gadījumā nosaka tā mezglpunktos esošo atomuārējo
elektronu orbitāles (vai arī šo atomu hibridizētās orbitāles),

2.17. att. Oglekļa atomu izvietojums
grafīta kristālrežģī. Katram oglekļa
atomam ir trīs īsākas un viena

garāka saite.

2.16. att. Tetraedriskais og-

lekļa atomu izvietojums
dimantakristālrežģī.

2« dala
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kuras realizē kovalento saistību. Šāds kristālrežģis ir vairāku

nemetālisku elementu (B, C, Si.Ge) veidotajās cietajās vielās,
kā arī šo elementu savstarpēji veidotajās cietajās vielās

(SiC v.c).

Oglekļa atomu izvietojums dimanta kristālrežģī ir parādīts
2.16. attēlā, bet grafītā - 2.17. attelā._ Dimanta saites veido sp

3

hibridizētās elektronu orbitāles, tāpēc ap katru oglekļa atomu

ir četri citi tetraedriski novietoti oglekļa atomi. Visas saites ir

vienādas, tikai to virzieni ir dažādi. Šādas saites saraut ir Joti
grūti, tāpēc dimants ir ārkārtīgi cieta viela un kūst tikai virs

3500 °C. Tas arī nešķīst dažādos šķīdinātājos.
Grafīta kristālrežģī katram oglekļa atomam trīs kovalentās

saites ir vienāda garuma, bet ceturtā ir garāka. Tāpēc grafīts
viegli veido plāksnītes, jo ceturto saiti ir vieglāk saraut.

2.3.12. Cietas vielas ar metāliski saistītu

atomu kristālrežģi

Ja kristālrežģa mezglpunktos atrodas tādu elementu atomi,
kuriem piemīt metāliskās īpašības, tad cietā viela ir metāls.

Metālisko elementu atomi spēj viegli zaudēt vienu vai vairākus

ārējos elektronus un pārvērsties par joniem. Tas notiek arī

metālu kristālrežģī. Mezglpunktos paliek pozitīvi lādēti metālu

joni, bet atomu zaudētie elektroni kļūst par kopelektroniem
visam kristālrežģim. Tie savā viļņveida kustībā visā kristāl-

režģī rada izkliedētu negatīvās elektrības lādiņu un tādējādi
saista kopā mezglpunktos esošos pozitīvos jonus. Šādu saistību

sauc par metālisko saiti.

Zīmējumos elektronu viļņveida kustību atspoguļot nav

iespējams, tāpēc metāliskās saites attēlojumi ir visai shema-

tiski (2.18. att.).
Tā kā metālukristālrežģos ir daudz kopelektronu, kuri var

viegli pārvietoties pa visu režģi, metāliem piemīt laba elektro-

vadītspēja un siltumvadītspēja. Tie ir arī labi kaļami un

velmējami, jo daļu no kristālrežģa samērā viegli var pārvietot
attiecībā pret pārējo režģa daļu, pie tam tūliņ atjaunojas
kopelektronu realizētā saistība.

Atkarībā no atomu izvietojuma veida un no viena atoma

atdoto kopelektronu skaita metālu īpašības var mainīties

diezgan plašās robežās. Tā, piemēram, sārmu metāli ir ļoti
mīksti un tiem ir zemas kušanas temperatūras (nātrijam 98 °C,

kālijam 64 °C). Bet volframa un hroma atomu veidotās cietās

vielas jau ir ievērojami cietākas un šo metālu kušanas

temperatūras ir stipri augstas (hromam 1890 °C, volframam pat
3410 °C).

Atkarībā no vienkāršo vielu

īpašībām tās iedala metālos un

nemetālos. Dažreiz tā dēvē arī

atbilstošos elementus, taču tas

nav pareizi. Elementi nav ne

metāli, ne nemetāli,bet no tiem
ir veidotas gan vienkāršās, gan
arī saliktās vielas. Tātad ele-

mentiem piemīt metāliskas vai

nemetāliskas īpašības.

2.18. att. Metāliskās sai-

tes shematisks attēlo-

jums.
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2.3.13. Cietas vielas ar molekulu kristālrežģi

Joda, fosfora un sēra cieto

vielu kristālrežģos atrodas I2, P4

un S8 molekulas.

Savstarpējā iedarbība starp molekulām, kuras atrodas kris-

tālrežģa mezglpunktos, ir visai vāja. Tāpēc molekulu kristāl-

režģi var viegli noārdīt, paaugstinot temperatūru, un šādām

cietvielām ir samērā zemas kušanas temperatūras. Teikto

ilustrē 2.6. tabulas dati.

2.6. tabula

Molmasa un kušanas temperatūra dažam cietām vielām

ar molekulukristālrežģi

Kā redzams, jo lielāka ir mezglpunktā esošās molekulas

masa, jo grūtāk to izkustināt no mezglpunktā un jo augstāka ir

vielas kušanas temperatūra. Redzams arī, ka tajos gadījumos,
kuros var veidoties ūdeņraža saites (H

2
O, NH

3,
HF), kušanas

temperatūra ir augstāka, nekā varētu domāt. Tā, piemēram, HF

kušanas temperatūra ir nevis zemāka, bet gan augstāka par

HCI kušanas temperatūru, jo ūdeņraža saišu saraušanai ir

jāpatērē papildu enerģija.

2.3.14. Cietas vielas ar jonu kristālrežģi

Šāda kristālrežģa mezglpunktos atrodas katjoni un anjoni.
Jonupozitīvo lādiņu kopskaitam kristālrežģī ir jābūt vienādam

ar negatīvo lādiņu skaitu, jo kristāls kopumā ir elektroneitrāls.

Piemēram, uz katru kalcija jonu Ca
2+

kalcija fluorīda kristāl-

režģī ir divi fluorīdjoni F~.

2. dala
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Molekula Kušanas temp., Molekula Kušanas temp.,

°C °C

0
2

32 -219 H
2
0 18 0

N
2

28 -210 NH
3

17 -78

F
2

Cl
2

38 -223 HF 20 -87

71 -101 HCI 36,5 -114

Br
2

160 -7,3 HBr 81 -88

I
2

254 + 114 HI 128 -51
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2.19. att. Nātrija jonu un hlorīdjonu savstarpējais novietojums nātrija

hlorīdakristālrežģī.

jonu novietojumu kristālrežģī nosaka ne tikai to stehio-

metriskās attiecības, bet arī izmēri. Tāpēc no dažādiem joniem

uzbūvētām cietām vielām var būt ari dažādi kristālrežģi. Ka

jonu kristālrežģa piemērs 2.19. attēlā ir parādīts nātrija hlorīda

režģis. Tajā ap katru nātrija jonu atrodas 6 hlorīdjoni un savu-

kārt ap katru hlorīdjonu atrodas 6 nātrija joni.

Mezglpunktos esošie joni savstarpēji elektrostatiski pievel-

kas. Šī iedarbība ir spēcīga, un tāpēc cietam vielām ar jonu

kristālrežģi ir samērā augstas kušanas temperatūras (2.7. ta-

bula).

2.7. tabula

Kušanas temperatūras dažām vielām ar jonu kristālrežģi

Šīs cietās vielas nav ne kaļamas, ne velmējamas. Ja vienu

kristālrežģa dalu nobīda attiecībā pret otru daļu, tad jonu

elektrostatiskā saistība tiek izjaukta un viela sadrūp.

Naža asmens sakrīt ar

kristālrežģa plakni;

Saskaldīts kristāls

Naža asmens nesakrīt ar

kristālrežģa plakni

Sadrupis kristāls

2L dsls
»

Kušanas temperatūra, C Viela Kušanas temperatūra, °C
Viela

NaF 1040 KF 857

NaCl 800 KC1 770

NaBr 750 KBr 730

NaI 650 KI 680



58

2.3.15. Amorfas cietās vielas

Atomu novietojums kvarca

kristālā (a) ir stingri regulārs,
bet kvarca stiklā (b) tas ir tikai

daļēji regulārs.

Vielas var iedalīt homo-

nukleārās vielās jeb vienkāršās

vielās un heteronukleāras jeb
saliktās vielās. Saliktās vielas

parasti sauc par ķīmiskiem
savienojumiem. Ķīmijas litera-

tūrā bieži vien homonuklearas

vielas neatšķir no elementiem.

Kristāliskās cietās vielas regulāri veidotajā režģī ietilpst
ārkārtīgi liels vielas daļiņu skaits. Visas tās ir savstarpēji
novietotas saskaņā ar stingrām likumībām. Taču ir sastopamas
arī tādas vielas, kurās režģis pat samērāmazā apgabalā nav īsti

pareizi veidots. Apskatot daļiņu izvietojumu lielākā apgabalā,
vairs nav saskatāmas nekādas likumības. Šādas vielas sauc par

amorfām vielām. Amorfa viela ir, piemēram, stikls.

Kristāliskās vielas kūst pilnīgi noteiktā temperatūrā,
turpretim amorfās vielas, temperatūru paaugstinot, kļūst
aizvien mīkstākas, līdz pakāpeniski pāriet šķidrā stāvoklī.

Drupinot amorfas vielas, tās saskaldās nenoteiktas formas

mazākos gabalos, bet kristāliskās vielas drūp pa kristālu

skaldnēm.

2.3.16. Vienkāršas (homonukleāras)
un saliktas (heteronukleāras) vielas

Vielu, kuru veido viena elementa atomi, sauc par
vienkāršu vielu. Ja vielu veido vairāku elementu atomi,
tad tā ir salikta viela jeb attiecīgo elementu savienojums.

Jāatšķir jēdzieni «elements» un «elementa atomu veidotas

vienkāršās vielas». Elements ir viena veida atomi, kuriem ir

vienāds kodola lādiņš. Vienkāršas vielas sastāv no viena

elementa atomiem (He, Ne, atomārais skābeklis O) vai arī šādu

atomu veidotām molekulām (0 2,
0

3 ).
Ja viena elementaveidotās vienkāršās vielas ir cietas vielas,

tad katrai no tām ir atšķirīgs kristālrežģis. Diemžēl daudzos

gadījumos šādām vielām nav savu nosaukumuun tās dēvē par

alotropiskām modifikācijām.
Piemēram, oglekļa atomi veido divas vielas ar atšķirīgiem

kristālrežģiem - dimantu un grafītu (sk. 2.15. un 2.16. att.).

Turpretī dzelzs atomu veidotajām vienkāršajām vielām ar

atšķirīgiem kristālrežģiem atsevišķu nosaukumu nav. Taču šo

vielu īpašības ir dažādas, piemēram, 770 °C temperatūrā a-Fe

kristālrežģim pārvēršoties par /?-Fe kristālrežģi, izzūd fero-

magnētiskās īpašības.

2.4. Ķīmiskās reakcijas

Par ķīmiskām reakcijām sauc vienu vielu pārvēršanos
citās vielās.

Reaģējošo vielu molekulās vai kristālrežģos ķīmiskās saites

irst, atomi pārgrupējas un tad izveidojas jaunas ķīmiskās
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saites. Radušās jaunās vielas sauc par reakcijas produktiem.
Norisot ķīmiskām reakcijām, vai nu izdalās, vai arī tiek

patērēta enerģija. Atomi ķīmiskās reakcijās nezūd un arī

nerodas no jauna.

2.4.1. Ķīmisko reakciju klasifikācija

Ķīmiskās reakcijas klasificē pēc dažādiem principiem.

Tāpēc viena un tā pati reakcija var ietilpt vairākās ķīmisko

reakciju grupās.

Savienošanas reakcijās no divām vai vairākām vielām

rodas viena viela:

CaO + C0
2

-> CaC0
3ļ oksidēšanas pakāpes nemainās

NH
3

+ HCI -> NH
4CIJ

S +0
2

-> S0
2

oksidēšanas pakāpes mainās

Sadalīšanas reakcijās no vienas vielas rodas divas vai

vairākas vielas:

CaC0
3
- CaO + C0

2 ļ oksidēšanas pakāpes nemainās

2Fe(OH)3
- Fe

2
0

3
+3H

2
0 J

2NaN0
3

-� 2NaN0
2
+0

2
oksidēšanas pakāpes mainās

Aizvietošanas reakcijās vienkāršas (homonukleāras)
vielas atomi aizvieto saliktā (heteronukleārā) vielā kāda

cita elementa atomus:

Fe + CuS0
4
- Cv + FeS0

4 ļ oksidēšanas pakāpes mainās
Cv + HgCl 2

- Hg + CuCl
2 j

Apmaiņas reakcijas noris starp divām vielām, kuras

sastāv no joniem.
Vielās savstarpēji apmainās joni:

(NH
4)2

S0
4

+ BaCl
2
- BaS0

4
+ 2NH

4
CI

NaOH + HCI -* H
2
O + NaCl

2HCI + Na
2
C0

3
-> 2NaCI + H

2
C0

3
(H

2
O + C0

2)

Skābju un bāzu reakcijās (protolītiskās reakcijas) reaģē
skābes ar bāzēm:

HCI + NaOH - NaCl + H
2
O

Oksidēšanās-reducēšanās reakcijās reaģējošo vielu moleku-

lās (formulvienībās, jonos) maināsatomu oksidēšanas pakāpes:

Fe + CuS0
4

-+ Cv + FeS0
4

S+ 0
2

S0
2

Norisot ķīmiskām reakci-

jām, vai nu izdalās, vai arī tiek

patērēta enerģija.
Vielu daudzumu attiecības

ķīmiskajās reakcijās rāda koe-

ficienti reakciju vienādojumos.
Ķīmiskās reakcijas ātrums

ir atkarīgs no reaģējošo vielu

dabas, to koncentrācijas, tempe-
ratūras un cietām vielām arī no

virsmas laukuma.

Ja reakcija ir apgrieze-
niska, tad pēc īsāka vai garāka
laika sprīža iestājas ķīmiskais
līdzsvars. Līdzsvara sasniegšanu
paātrina katalizatori. Līdzsvara

pārvietošanas iespējās noskaid-

ro Lešateljē princips.

Apskatītie piemēri rāda, ka

apmaiņas reakcijas šķīdumos
noris tad, ja var rasties maz-

šķīstoša, mazdisociēta vai

gāzveida viela.
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Nogulsnēšanās reakcijās rodas nogulsnes:

(NH
4
)
2
SO

4 + BaCl
2

BaSQ
4 + 2NH

4
CI

Ag+
+ Cl" -» AgCl

Jonu reakciju vienādojumi
skaidri rāda reakciju būtību.

Taču nevienu jonu nav iespējams
ievadīt reakcijas vidē bez pret-

jona. Tā, piemēram, ja reakcijas
norisei ir nepieciešami suifātjoni

SO
2-

,
tad ir jāņem viela, kura

satur šos jonus. Tās sastāvu

rāda formulvienība, piemēram,
Na,S0

4. Attēlojot reakciju vie-

nādojumus ar šādam formul-

vienībām,parāda vielas. Rakstot

jonu reakciju vienādojumus, pa-

rāda tās vielusastāvdaļas, kuras

savā starpā reaģē.

2.4.2. Ķīmisko reakciju vienādojumi

Ķīmisko reakciju norisi attēlo ar vienādojumiem, kuru

kreisajā pusē raksta reaģējošo vielu formulas, bet labajā
pusē - reakcijas produktu formulas. Ar koeficientiem panāk to,

ka jebkura elementa atomu skaits vienādojuma abās pusēs ir

vienāds. Starp vienādojuma kreiso un labopusi raksta bultiņu,
kuras smaile ir virzīta pa labi. Bultiņas vietā dažreiz lieto arī

vienādības zīmi =.

Attēlojot reakcijas starp vielām, vienādojumos raksta šo

vielu elektroneitrālos elementārobj ektus (molekulas, formul-

vienības). Tie ir vielu reakciju vienādojumi, piemēram:

0
2

+ 2H
2

-> 2H
2
0

Na
2
S0

4
+ BaCl

2
BaSQ

4 + 2NaCI

Otrajā vienādojumā te ir lietotas formulvienības, un tajā
nav skaidri redzama reakcijas būtība. To var panākt, formul-

vienību vietā rakstot jonus, kuru veidā vielas eksistē ūdens

šķīdumos:

2Na+

+ S02~
+ Ba2+

+ 2CI" -* BaSQ
4 + 2Na

+

+ 2CI~

Tagad ir redzams, ka ne nātrija joni, ne hlorīdjoni reakcijā
nepiedalās un no vienādojuma tos var izslēgt:

SOl~ + Ba2+
- BaS0

4

Tas ir jonu reakcijas vienādojums, kurš rāda, ka,

sulfatjoniem reaģējot ar bārija joniem, izveidojas bārija sulfāta

cietās vielas kristālrežģis.

Literatūrā sastopami arī citi reakciju vienādojumu nosaukumi. Ar

formulvienībām rakstītu vielu reakcijas vienādojumu bieži sauc par

molekulāro vienādojumu. Vienādojumu, kuru iegūst, formulvienību

vietā rakstot jonus, tad dēvē par reakcijas jonu vienādojumu un pēc

nereaģējošo jonu izslēgšanas - par jonusaīsināto vienādojumu. Autors

uzskata, ka šie nosaukumi nav izdevušies - tieneatbilst vienādojumu
būtībai.

2.4.3. Vielu daudzumu attiecības ķīmiskajās reakcijās

Koeficienti reakciju vienādojumos rāda vielu elementār-

objektu (molekulu, formulvienību, jonu) skaitliskās attiecības.

2. dala
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Piemēram, no vienādojuma

0
2 + 2H

2
2H

2
0

ir redzams, ka ar vienu skābekļa molekulu reaģē 2 ūdeņraža
molekulas un rodas 2 ūdens molekulas.

Ja tiek ņemtas 6,02 1023
skābekļa molekulas, t.i., viens mols

šo molekulu, tad ar tāmreaģē 2 6,02 1023
t.i., divi moli ūdeņraža

molekulu. Tātad, vielu daudzumus izsakot molos, attiecības

starp šiem daudzumiem ir vienādas ar attiecībām starp
koeficientiem reakcijas vienādojumā:

n
oj i "o, 1. "h

2
2 1

w
h,

2 72
HO

2 n
HļQ

2 1

Šādas daudzumu attiecības ir pamatā visiem aprēķiniem,
kurus izdara, vadoties no ķīmisko reakciju vienādojumiem.

Vielu daudzumu attiecības

var noskaidrot arī, pieņemot ka

noris 1 mols, t. i., 6,02-10
23

tādu ķīmiskās pārvēršanās aktu,
kādi ir parādīti reakcijas vie-

nādojumā. Tad molos izteiktu

vielu daudzumu attiecības ir vie-

nādas ar koeficientu attiecībām.

2.4.4. Reakcijā izdalījusies (patērētā) enerģija

Ķīmiskās reakcijas norisē vispirms tiek sarautas esošās

ķīmiskās saites. Saraušanai tiek patērēta enerģija. Pēc tam

rodas jaunas ķīmiskās saites, un to veidošanās ir saistīta ar

enerģijas izdalīšanos. Atkarībā no tā, kurš no šiem enerģijas
daudzumiem ir lielāks, reakcijai norisot, enerģija vai nu

izdalās, vai arī tiek patērēta.
Enerģijas veidi var būt dažādi. Ķīmiskajās reakcijās var

rasties vai izdalīties gaismas (elektromagnētiskā starojuma),
elektriskā vai Siltuma enerģija.

Gaismas enerģiju patērē fotosintēzes procesā, tāpat arī

fotomateriālu sudraba bromīda sadalīšanai par sudrabu un

bromu. Cilvēku un dzīvnieku redzes pamatā ir acīs esošo

organisko vielu ķīmiskas reakcijas, kuru norisei nepieciešamo

enerģiju dod gaisma. Savukārt, oksidējoties_ dažām organiskām

vielām, enerģija izdalās gaismas veidā, un tāpēc spīd jāņtārpiņi,

bojātas zivis un veci prauli.
Elektriskā enerģija izdalās, notiekot reakcijām galvanis-

kajos elementos. Turpretim elektrolīzes procesos elektriskā

enerģija tiek patērēta ķīmisko reakciju norisei.

- Taču visbiežāk ķīmiskajās reakcijās enerģija izdalās vai tiek

patērēta siltuma veidā.Tad to sauc par reakcijas siltumefektu.

Saskaņā ar Einšteina

vienādojumu f = mf enerģijai
pi,m!

}L
noteikta masa.

vffun reakcijas" produktu mas!
bilanci, būtu tas jāņem vērā.

Taču reakciju siltu'mefektiem

ka'svērlanā'tās 1f
ir

t

ti

t
-

t

mazaS/

nZ*xlm*m klnieiam"emsr-
ģijas daudzumam piemīt šāda

masa:
3 2 2

m_

E
_

900'1Qm'k^s

c 2(3-io
8

)
2

(m/s)
2

-mo
- " kg = mo

-8

g

Ar parastiem analītiskajiem
svariem var konstatēt masas

ļ^JlPf-
kur

T

a

|
"av mazākas Par

mentos t]ek iieto
'

ti

izreaģējušo vielu masa vienmēr

vienāda ar reakcijas produktu

ļjļļļjļļj (masas ne2udamrt,as

2.4.5. Termoķīmiskie vienādojumi

Lai reakciju siltumefektus varētu savā starpā salīdzināt, tos

nosaka standartapstākļos (spiediens 0,1 MPa jeb 1 atm un

temperatūra 298,15 X jeb 25 °C). Jasiltums izdalās, tadreakciju
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Vielu agregātstāvokļus ap-

zīmē ar burtiem g (angl. gas).
/ (angl. liguid - šķidrums) un

s (angl. solid- ciets).

Parastajā spiedienā un tem-

peratūra norisošu reakciju sit-

tumefektus sauc ari par ental-

pijas izmaiņām un tad apzīmē ar

°'

sauc par eksotermisku, bet, ja tas reakcijas norisē tiek patē-

rēts, -par endotermisku.

Termoķīmiskā vienādojumā ir uzrādīts arī reakcijas
siltumefekts. To izdara divējādi. Agrāk siltumefektu ietilpināja

pašā reakcijas vienādojumā un rakstīja to labajā pusē. Pie tam

eksotermisku reakciju siltumefektu rakstīja kā pozitīvu lie-

lumu, t.i., ar plusa zīmi, bet endotermisku reakciju siltum-

efektu kā negatīvu lielumu, t.L, ar mīnusa zīmi:

2H
2
(g) + 0

2
(g) - 2H

2
0(š) + 571,6 kj

CaC0
3
(c) - CaO(c) + C0

2
(g) - 158,25 kJ

Tagad pāriet pie cita rakstības veida, kurā enerģijas
daudzumiem ir pretējas zīmes. Siltumefektu uzrāda pēc

reakcijas vienādojuma. Plusa zīme rāda, ka attiecīgais

enerģijas daudzums, reakcijai norisot, tiek patērēts, t.L, it kā

pievienots reaģējošām vielām(endotermiska reakcija). Mīnusa

zīme savukārt rāda, ka enerģija izdalās, t.i., tā it kā tiek

atņemta reaģējošām vielām (eksotermiska reakcija).
lepriekšējo reakciju termoķīmiskos vienādojumus tad raksta

šādi:

2H
2
(g) + 0

2
(g) - 2H

2
0(š) Q = -571,6 kJ

CaC0
3(c) -> CaO(c) + C0

2(g) Q = +158,25 kJ

Ar burtiem g, š un c termoķīmiskajos vienādojumos attēlo

vielu agregātstāvokļus. Šāda norāde ir nepieciešama, jo
agregātstāvokļa maiņa arī ir saistīta ar siltumefektu.

Termoķīmiskajos vienādojumos siltumefekts atbilst vienam

molam, t.L, 6,02 1023 tāduķīmisko pārvērtību, kuras ir attēlotas

ar vienādojumu. Tātad571,6 kJ siltuma izdalās, reaģējot diviem

moliem ūdeņraža molekulu ar vienu molu skābekļa molekulu.

2.4.6. Ķīmisko reakciju ātrums

Ķīmiskās reakcijas ātrumu definē kā laika vienībā

izreaģējušās (radušās) vielas daudzumu. Ja reakcija moris

gāzu maisījumā vai šķīdumos, kur molekulas ir vienmē-

rīgi sadalītas pa visu tilpumu, tad vielas daudzuma vietā

var lietot tās koncentrāciju (mol/1).
Gāzveida vidē norisot reakcijai

H
2

+ I 2 -> 2HI

izejvielu koncentrācija samazinās, bet reakcijas produkta

koncentrācija pieaug. Ja divos dažādos laika momentos šīs

koncentrācijas ir c
LHj,

c
Uj ,

c
ļ mun Gj Hj,

c 2
li, Cj ra,

tad reakcijas
ātrumam var sastādīt šādas izteiksmes:
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v _

C
ļ,H,

~ C
2,H,

_

— AC
H,

t
2

~ t
x

At

v _

C
Ui

~ °v*
=

~Ac
i»

t
2
- tx At

t
2
- t

x
At

Pirmajās divās izteiksmēs mīnusa zīme pie Ac rāda, ka tas

patiesībā ir nevis pieaugums, bet gan samazinājums. Pēdējā
izteiksme skaitliski dod divas reizes lielāku ātruma vērtību, jo
no katras H

2, resp., I 2 molekulas rodas divas HI molekulas:

v' = 2v

Reakcijas ātrums visu laiku mainās, jo mainās reaģējošo
vielu daudzumi (koncentrācijas). Tāpēc īsti pareizu skaitlisko
vērtību iegūst tikai tad, ja laika sprīdis t

2
- t

y
ir ļoti mazs. Ja

tas tā nav, tad aprēķinos iegūst tikai vidējo ķīmiskās reakcijas
ātrumu.

2.4.7. Koncentrācijas ietekme uz reakcijas ātrumu

Reakcija var norisēt tikai tad, ja reaģējošās molekulas (joni)
saduras. Laika vienībāsadursmju skaits ir jo lielāks, jo lielāka

ir šo daļiņu koncentrācija.

Reakcijas ātrums ir proporcionāls reaģējošo vielu ele-

mentārobjektu koncentrāciju reizinājumam.
Piemēram, reakcijai

H
2 + I2 - 2HI

ātrums palielinās, palielinot gan ūdeņraža, gan arī joda
molekulu koncentrāciju:

» - *e
H&

Proporcionalitātes koeficientu k sauc par reakcijas ātruma

konstanti.

Apskatītajā piemērā jāsaduras ūdeņraža un joda mole-

kulām, t.i., divām daļiņām. Reakcijas vienādojums teattēlo arī

patieso reakcijas norisi. Taču bieži vien vienādojuma kreisajā
pusē ir vairāk nekā 2 daļiņas. Tādi vienādojumi rāda tikai

reakcijas summārorezultātu, jo jau trīs daļiņu sadursmes noris

vismaz 1000reizes retāk. Šādos gadījumos patiesībā noris vesela

virkne secīgu elementārreakciju, kurās piedalās 2 (dažreiz 3)
molekulas (joni).

Piemēram, jodātjonu un jodīdjonu reakciju skābos šķīdu-
mos attēlo šāds summārais vienādojums:

I0
3

-

+ 51" + 6H+
- 3I

2
+ 3H

2
0

Ja reakcijas vienādojumā ir
vairāk nekā 2 vai 3 reaģējošās
daļiņas, tad tas ir summārais

vienādojums un šī vienādojuma
koeficienti nav izmantojami par

kāpinātājiem reakcijas ātruma

vienādojumā. Kāpinātāju skait-

liskās vērtības tad ir jānosaka
eksperimentāli. Tās var būt vai
nu vienādas ar koeficientiem,
vai arī mazākas par tiem, pat
nulle un daļskaitļi.
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lespēja sadurties visam 12 reaģējošajām daļiņām praktiski ir

vienāda ar nulli. Patiesībā noris šādas elementārreakcijas:

io; + i-r— io£ + oh-

OH" +H
+

— H
2
O

I0
2
+ +2P +

+210"

i*+r-—1
2

I0"+H-'--*ī+

-»-OH-

-0H
_

+H
+
-*H

2
O

i
+

+r—12

10~ +H
+

—- I++oH"

0H" +H
+

—H 2O

r+r—i 2

Summārais vienādojums : ļQ~ +5p+ 6H
+

3I2 + 3H
2
0

Katrai elementārreakcijai ir savs ātrums, kurš ir propor-
cionāls reaģējošo daļiņu koncentrāciju reizinājumam. Summā-

rās pārvēršanās ātrums ir visai sarežģītā saistībā ar elemen-

tārreakciju ātrumiem. Tāpēc tas ir jāatrod eksperimentāli.

Apskatāmajai reakcijai eksperimentāli atrastā sakarība ir šāda:

Kā redzams, ķīmiskās reakcijas ātruma vienādojuma
sastādīšanai nevar izmantot koeficientus summārajā reakcijas
vienādojumā, jo šis vienādojums neattēlo patieso reakcijas
norisi.

2.4.8. Reakcijas ātruma atkarība

no cietu vielu virsmas laukuma

Reakcijas, kurās piedalās kristālisku vielu molekulas vai

formulvienību joni, var norisēt tikai uz šo vielu virsmas. Tad,

kad gāzveida vai šķidrā fāzē esošās reaģētspējīgās daļiņas
saskaras ar šo virsmu, var notikt ķīmiska pārvērtība. Jo

virsma ir lielāka, jo vairāk ir šādusadursmju un jo ātrāk noris

reakcija. Tāpēc, lai palielinātu reakcijas ātrumu, cieta viela ir

jāsasmalcina.

Piemēram, kalcija karbonāta šķīšana sālsskābē noris,
H

+ joniem saduroties ar cietās vielas virsmu:

CaC0
3

+ 2H+
- Ca2+

+ C0
2

+ H
2
O

Tāpēc šīs reakcijas ātrums ir proporcionāls gan cietās vielas

virsmas laukumam S, gan arī H+ jonu koncentrācijai:

v « kSCļ\*

2. dala
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2.4.9. Reakcijas ātruma atkarība

no reaģējošo vielu dabas

Ne jau katra molekulu (jonu) sadursme beidzas ar ķīmisku
pārvērtību. Tikai tad, ja daļiņu enerģija ir pietiekami liela, tiek

pārvarēta to elektronu savstarpējā atgrūšanās. Daļiņas tad

satuvinās tik tuvu, lai sāktos esošo ķīmisko saišu iršana un

jaunu saišu veidošanās.

Reakcijas izraisīšanai nepieciešamā enerģija piemīt tikai

nelielam skaitam daļiņu. Tā ir lielāka par daļiņu vidējo
enerģiju.

Starpību starp to enerģiju, kura jau nodrošina reakcijas
norisi, un daļiņu vidējo enerģiju sauc par aktivācijas enerģiju.
Jo tā ir lielāka, jo mazāk ir daļiņu, kuras sadursmes brīdī spēj
izraisīt ķīmisko reakciju, un jo lēnāk noris šī reakcija.

Savukārt, jo aktivācijas enerģija ir mazāka, jo vairāk ir tādu

daļiņu un jo ātrāk noris reakcija.

Nepieciešama aktivācijas enerģija atkarīga no reaģējošo
vielu dabas. Tomēr tevar norādītarī uz vispārējām likumībām.

Jasavstarpēji iedarbojas molekulas, tadaktivācijas enerģija
ir visai liela (150—450kJ/mol). Tāpēc šādas reakcijas noris lēni.

Piemēram, parastajā temperatūrā joda molekulas ar ūdeņraža
molekulām reaģē tik lēni, ka puse no tām ir pārvērtusies par

jodūdeņradi tikai pēc « 1010 gadiem. Tāpat lēni noris arī

daudzas reakcijas starp organisko vielu molekulām, un bieži

vien tās ir jāpaātrina sildot.

Turpretim jonu un radikāļu reakcijām aktivācijas enerģija
ir daudz mazāka un parasti nepārsniedz 80 kJ/mol. Tāpēc

reakcijas, kurās piedalās joni un radikāļi, noris nesalīdzināmi

ātrāk. Piemēram, skābekļa molekulai (sk. 2,15. att. un vienādo-

jumu 2.8.5. paragrāfā) reaģējot ar asins hemoglobīnu, puse no

reaģējošajām vielām pārvēršas par oksihemoglobīnu » 10"
2

sekundēs. Vēl ātrāk reaģē joni, piemēram, norisot reakcijai

Ba2+
+ SO2"

-> BaS0
4

puse no joniem parastajā temperatūrā ir izreaģējusi jau apmē-

ram 10-8 sekundēs. Bet reakcijā

H
+

+ OH~ -> H
2
O

tas notiek jau apmēram 10"10 sekundēs.

2.4.10. Reakcijas ātruma atkarība no temperatūras

Paaugstinot temperatūru, vielu molekulas un joni kustas

aizvien ātrāk un to sadursmes kļūst biežākas. Turklāt aizvien

lielākam skaitam molekulu (jonu) piemīt enerģija, kura ir

Reakcijas ātruma konstan-

tes k atkarību no absolūtās

temperatūras T un aktivācijas
enerģijas c, rāda Arrēniusa

vienādojums:

k - Ae-v*7

Te A ir konstants lielums un

R- universālā gāzu konstante.

2. dala
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Tātad, temperatūru paaugstinot, reakcijas ātruma kon-

stante palielinās un reakcija noris ātrāk. Temperatūras paaug-
stināšana par 10 °C palielina reakcijas ātrumu 2—4 reizes.

2.4.11. Ķēdes reakcijas

Ja katras elementārreakcijas norisē rodas atomradikāļi vai

molekulradikāļi, kuri tūliņ reaģē, radotatkal jaunus radikāļus,
tad reakcijas norisi var attēlot kā milzīga skaita elementār-

reakciju ķēdi. Šādas reakcijas sauc par ķēdes reakcijām.
Piemēram» H

2
un Cl

2 maisījumā reakcija starp šīm moleku-

lām noris ārkārtīgi lēni. Apgaismošana ar ultravioleto staro-

jumu vai temperatūras paaugstināšana izraisa ķēdes reakciju,
un maisījums sprāgst. Absorbējot gaismas kvantu vai siltuma

enerģiju, hlora molekulasadalās 2 atomradikāļos:

Cl
2

+hv -* Cl* + Cl'

Atomradikāļi tūliņ iedarbojas uz H
2

molekulām:

Cl" + H
2

-> HCI + H'

Tam seko jaunā atomradikāļa H' iedarbība ar Cl
2

molekulām:

H" + Cl
2

-> HCI + cr

Šādā veidā secīgi noris simtiem tūkstošu elementārreakciju
starp atomradikāļiem un molekulām. Ķēde apraujas, tikai

savstarpēji saduroties atomradikāļiem (H' ar H', Cl" ar Cl' un H"

ar Cl ).

Ķēdes reakcijām ir ļoti liela nozīme dažādu polimer-
materiālurūpnieciskā ražošanā.

2.4.12. Apgriezeniskas un neapgriezeniskas reakcijas

Ķīmisko reakciju norises gaitā izejvielas pārvēršas par

reakcijas produktiem. Taču šī pārvēršanās nav pilnīga un

apstājas, kad vēl ir palikuši lielāki vai mazāki daudzumi

izejvielu. Ja to ir ļoti maz, tad uzskata, ka pārvēršanās ir bijusi

pilnīga. Tādas reakcijas sauc par neapgriezeniskām.
Piemēram, ja hlora molekulas reaģē ar nātrija, atomiem, tad

reakcijas produktā (NaCl) ne hlora molekulas, ne nātrija
atomus vairs konstatēt nevar. Šī reakcija tāpēc ir uzskatāma

par neapgriezenisku.
Jareaģē H

+
ar tādupašu daudzumuOH

,
stāvoklis ir sarež-

ģītāks. legūtajā ūdenī sveramus šo jonu daudzumus konstatēt



nevar un tāpēc reakciju var uzskatīt par neapgriezenisku. Taču

iegūtā ūdens elektrovadītspēja rāda, ka tajā tomēr ir palikuši
ļoti mazi H+

un OH
-

daudzumi. Izrādās, ka viena desmit-

miļjonā daļa šo jonu nav izreaģējusi. Tātad reakcija starp H+

un OH" kaut niecīgā mērā, bet tomēr ir apgriezeniska.

2. dala
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Ir zināmas daudzas reakcijas, kuras ir apgriezeniskas daudz

lielākā mērā. Tā, piemēram, ja 300 °C temperatūrā gāzveida
vidē H

2
molekulas reaģē ar I 2 molekulām, tad to pārvēršanās

par HI molekulām izbeidzas jau tad, kad vēl ap 1/20 izejvielu
nav izreaģējusi.

2.4.13. Ķīmiskais līdzsvars

Apskatīsim reakciju starp H
2 un I 2 gāzveida vidē 300 °C

temperatūrā:

H
2

+ I 2 -> 2HI

Reakcijas ātrums ir proporcionāls abu reaģējošo vielu koncen-

trāciju reizinājumam:

u_ =A^c H
c

lj

Taču, saduroties divām HI molekulām, var norisēt pretēja

pārvēršanās:

HI + HI -H
2

+ I 2

Pretreakcijas ātrums ir

u_ = = k^cļii

Vienlaikus noris gan tiešā, gan arī pretreakcija. Tiešās

reakcijas ātrums visu laiku samazinās, jo samazinās H
2 un I 2

koncentrācijas. Pretreakcijas ātrums turpretim visu laiku aug,

jo palielinās HI koncentrācija. Beidzot pienāk brīdis, kad abu

reakciju ātrumi kļūst vienādi:

u_ = iv

No šī brīža H
2,

I 2 un HI koncentrācijas vairs nemainās. Ir

iestājies ķīmiskais līdzsvars, ko parāda ar divām pretēji
vērstām bultiņām:

H
2

+ I 2 +± 2HI

Ķīmiskais līdzsvars ir dinamisks. Visu laiku noris gan

tiešā, ganarīpretreakcija, bet to ātrumi ir vienādi.

Jebkurā laika sprīdī rodas tikpat daudz HI molekulu, cik to

sadalās atpakaļ par H
2

un 12.I
2.

Vielu līdzsvara koncentrācijas

apzīmē ar kvadrātiekavām: [H2], [I 2], [Hl].

Kad pretreakcijas ātrums ir

kļuvis vienāds ar tiešās reak-

cijas ātrumu, tad iestājas līdz-

svars.
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Ķīmiskā līdzsvara konstante

apskatītajā piemērā tika iegūta,

izmantojot tiešas un pretre-
akcijas ātrumu vienādību. Tas ir

līdzsvara konstantes kinētiskais

izvedums, šis izvedums ir ko-

rekts tikai tad, kad reakcijas
vienādojums rāda elementārre-

akcijas norisi. Citos gadījumos,
kad reakciju attēlo summārais

vienādojums, kāpinātāji reakci-

jas ātruma izteiksmē var atšķir-
ties no koeficientiem reakcijas
vienādojumā. Tad līdzsvara kon-

stantes izteiksme ir jāatrod, va-

doties no termodinamikas liku-

mībām. Šādi iegūtā līdzsvara

konstantes izteiksmē kāpinātāji
vienmēr ir vienādi ar koeficien-

tiem summārajā reakcijas vienā-

dojumā.

Ķīmisko līdzsvaru raksturo šī līdzsvara konstante. Kon-

stantes izteiksmi iegūst, ievietojot izteiksmē v_ = u_ ātrumu

izteiksmes:

*-[HJ[l
a
] = /L[HI]

2

un

R
_

[HI]
2

*~ [H2][l2]

Nemainīgā temperatūrā līdzsvara konstante ir konstants

lielums. Tās izteiksmē vienmēr skaitītājā raksta reakcijas pro-

duktukoncentrāciju reizinājumu un saucējā -izejvielu koncen-

trāciju reizinājumu. Kāpinātāji vienmēr atbilst koeficientiem

summārajāreakcijas vienādojumā.
Gāzu maisījumā katras gāzes parciālais spiediens ir propor-

cionāls šīs gāzes koncentrācijai (mol//). Tāpēc līdzsvaram, kurš

eksistē gāzveida vidē, konstanti var izteikt arī ar vielu

parciālajiem spiedieniem:

X =
J^-

A.L.Lešateljē (1850-1936)
bija franču ķīmiķis. No 1877.

gada līdz 1925. gadam vairāku

Parīzes augstskolu profesors
Pētījis cementa cietēianu, tē-

rauda rūdīšanu, izveidojis pla-
tīna un rodija termoelementu

augstu temperatūru mērīšanai.

Pētotspiediena un temperatūras
ietekmi uz reakciju līdzsvaru,

formulēja principu, kuru nosauca

viņa vārdā.

2.4.14. Līdzsvara pārvietošana

Ķīmiskā līdzsvara dinamiskumu var izmantot, lai to pārvie-
totu uz vienu vai otru pusi. Ja maina apstākļus tā, ka rodas

lielāki daudzumi reakcijas produktu, tad saka, ka līdzsvars ir

pārvietots pa labi. Pretējā gadījumā līdzsvars ir pārvietots pa
kreisi.

Līdzsvara pārvietošanās virzienu var noskaidrot, izmanto-

jot principu, kuru jau 1884. gadā formulēja Lešateļjē.
Ja līdzsvarā esošā sistēmā maina koncentrāciju, spie-

dienu vai temperatūru, tad līdzsvars pārvietojas tādā vir-

zienā, lai minētās izmaiņas samazinātos.

levadot līdzsvarā esošā sistēmā

H
2

+ I 2 2HI

papildu ūdeņraža daudzumus, līdzsvars pārvietojas pa labi, jo
tad mazinās ūdeņraža koncentrācija. Jodūdeņraža rašanās

reakcija ir endotermiska, tāpēc temperatūras paaugstināšanas
rezultātā līdzsvars pārvietojas pa labi. Šāda pārvietošanās ir

saistīta ar siltuma enerģijas patērēšanu un samazina tempe-
ratŪTU

Spiediena palielināšana vai samazināšanajodūdeņraža raša-

nās līdzsvaru neietekmē, jo molekulu kopskaits vienādojuma
abās pusēs ir vienāds. Ja tas tā nav, tad gāzveida vidē ķīmisko

2. dala
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2.20. att Amonjaka tilpumdaļa (%) pēc līdzsvara sasniegšanas saskaņā
ar Lešateljē principu ir atkarīga ganno spiediena, gan arī no tempera-
tūras. Amonjaka sintēzes reakcija ir eksotermiska:

N
2 +H2

2NH
3

+92 kJ

Tāpēc temperatūras paaugstināšana samazina amonjaka līdzsvara

koncentrāciju gāzu maisījumā. Diemžēl slāpeklis ar ūdeņradi zemākās

temperatūrās reaģē ļoti lēni. Katalizatora (FeO + Fe
2
0

3 + K
2
O +

+ A1
2
0

3
) klātbūtnē reakcija pietiekami ātri noris jau 450...550°C tem-

peratūrā. Taču lielākas amonjaka koncentrācijas radīšanai gāzu

maisījums ir jāsaspiež. Rūpniecībā spiediens parasti ir 25...35 MPajeb
250...350 atm.

līdzsvaru ietekmē ari spiediens. Piemēram, amonjaka rašanās

līdzsvaru

N
2 + 3H

2
<± 2NH

3
4- 92 kJ

spiediena palielināšana virza pa labi. Šāda pārvietošana saistīta

ar molekulu skaita samazināšanos no 4 (N2 + 3H
2) līdz 2, un

tāpēc samazinās ieņemamais tilpums un arī spiediens.

2.4.15. Katalīze

Vielu pārvēršanās par citām vielām, t.i.,ķīmiskas reakcijas,

notiek tad, ja apskatāmajā vielu sistēmā nav sasniegts
ķīmiskais līdzsvars. Reakciju norises rezultātā sistēma tiecas

nonākt ķīmiskajā līdzsvarā. Reakcijas var notikt ar lielāku vai

mazāku ātrumu. Galvenais faktors, kurš šo ātrumu nosaka, ir

aktivācijas enerģija.
Gandrīz vienmēr var atrast tādas vielas, kuru ievadīšana

reakcijas sistēmā izraisa reakcijas ātruma maiņu. Šīs vielas

sauc par katalizatoriem un pašu parādību -par katalīzi. Tā var

būt vai nu pozitīva, vai arī negatīva. Pozitīvas katalīzes

Reakcijas katalizēšana ir

aktivācijas enerģijas samazinā-
šana un līdz ar to reakcijas āt-

ruma palielināšana.

2. dala
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Automobiļu izplūdes gāzes
satur CO un NO. Lai samazinātu

gaisa piesārņošanu, šos oksīdus

katalītiski var pārvērst par C
O2

un N2.

gadījumā reakcijas ātrums palielinās, negatīvas katalīzes gadī-

jumā samazinās. Negatīvos katalizatorus sauc arī par inhibi-

toriem.

Kā zināms, ķīmiskās reakcijas noris kā secīgu elementār-

reakciju virkne. Kādai no šīm elementārreakcijām ir vislielākā

aktivācijas enerģija, un tāpēc tānoris vislēnāk, nosakot arī visa

procesa ātrumu. Reaģējošās vielas ar katalizatoru veido starp-
savienojumu, pie tam šīm reakcijām ir vajadzīga mazāka

aktivācijas enerģija. Mazāka ir arī aktivācijas enerģija starp-
savienojumu tālākas pārvēršanās reakcijām. Visa tā rezultātā

katalizatora klātbūtne paātrina procesu.

Katalizators reakcijā piedalās, veidojot starpsavienojumus.
Pēc tam kad process ir beidzies, katalizatora daudzums ir tāds

pats, kāds tas bija šīs norises sākumā.

Katalizators nemaina ķīmisko līdzsvaru, ti., nemaina

līdzsvarā esošo vielu koncentrācijas un līdzsvara kon-

stanti. Tas tikai saīsina līdzsvara sasniegšanai nepiecie-
šamo laiku. Tātadkatalizators vienādāmērāpaātrina gan

tiešo, ganarīpretreakciju.
Daži katalīzes piemēri. Sēra dioksīda un skābekļa maisī-

jumā lēni veidojas sēra trioksīds:

2S0
2

+ 0
2

-+ 2S0
3

Šī reakcija tiek stipri paātrināta, ja maisījumā ievada

slāpekļa oksīdu NO, kurš darbojas kā katalizators, veidojot
starpsavienoj urnu N0

2
:

2NO + 0
2

-> 2N0
2

2NQ
2

+ 2SQ
2

-> 2NO + 2SQ
3

2S0
2

+ 0
2

-> 2S0
3

Kā redzams, summārajā vienādojumā katalizators nemaz

neparādās. Tas darbojas tikai kā skābekļa pārnesējs, pie tam

aktivācijas enerģijas šajos procesos ir ievērojami mazākas nekā

tiešajā reakcijā starp S0
2

un 0
2.

Starpsavienojumi, kuru izveidei un tālākai reaģēšanai ir

nepieciešamas zemākas aktivācijas enerģijas, bieži vien rodas

uz smalki dispersu cietu vielu virsmas. Tad par katalizatoriem

sauc šīs cietās vielas. Piemēram, cinka oksīds ZnO katalizē

metanola sintēzes reakciju:

CO + 2H
2
- CH

3
OH

Smalki disperss zelts vai platīns stipri paātrina līdzsvara

2HI ī± H
2

+ I 2

sasniegšanas ātrumu. Aktivācijas enerģijas te ir šādas:

bez katalizatora 168 kJ/mol
Au klātbūtnē 105 kJ/mol
Pt klātbūtnē 59 kJ/mol
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Tāpēc, ņemot par izejvielu tīru jodūdeņradi, līdzsvara

stāvoklis visātrāk tiek sasniegts platīna klātbūtnē.

Tā kā starp katalizatoru un reaģējošām vielām arī noris

ķīmiska iedarbība, katalīzes iespējas vispirms ir atkarīgas no

šo vielu dabas. Tāpēc katalīze ir visai selektīva parādība un

katrai ķīmiskai reakcijai ir jāatrod savs katalizators. Tas

attiecas arī uz daudzām reakcijām, kuras noris dzīvajos
organismos. Bez selektīvajiem organiskajiem katalizatoriem,
kurus sauc par fermentiem jeb enzīmiem, dzīvības procesu
norise parastajā temperatūrā vispār nebūtu iespējama.

Inhibitoru darbības pamatā ir tas, ka šo vielu klātbūtnē tiek

izslēgta iespēja notikt elementārreakcijai, kurai nepieciešama
mazākā aktivācijas enerģija un kura noris ātrāk. Ķīmiskajai
pārvērtībai tad ir jānotiek kā virknei elementārreakciju,
kurām ir nepieciešama lielāka aktivācijas enerģija, un tāpēc to

ātrums ir mazāks. Līdz ar to visa procesa norise tiek

palēnināta.

2.5. Šķīdumi

Šķīdumus iegūst, vielas izkliedējot šķidrumos. Ja izkliedēto

vielu daļiņu izmēri ir I—loo nm, tad ir iegūti koloidāli šķīdumi.
Bet, ja izkliedētā viela eksistē atsevišķu molekulu vai jonu
veidā, tad ir iegūti īstie šķīdumi. Parasti ar nosaukumu "šķī-
dumi" saprot tieši šos īstos šķīdumus. Tajos izšķīdušās vielas

molekulas (joni) ir vienmērīgi izkliedētas pa visu šķīduma

tilpumu, un tāpēc šķīdumi ir dzidri.

2.5.1. Šķīdinātājs un izšķīdusī viela

Parastākais šķīdinātājs ir ūdens (71 % zemeslodes virsmas

apklāj ūdens). Izšķīdinot ūdenīgāzveida vai cietas vielas, iegūst
šo vielu šķīdumus. Šķidru vielu gadījumā par šķīdinātāju
uzskata to vielu, kura ir pārākumā. Tā, piemēram, var būt

etanola šķīdumi ūdenīun ūdens šķīdumi etanolā.

Ap izšķīdinātās vielas molekulām (joniem) šķīdumā grupē-

jas šķīdinātāja molekulas. Mijiedarbība varbūt ne tikai elektro-

statiskas dabas, bet arī tuvoties ķīmiskai iedarbībai. Grupē-

jumu, kura centrā atrodas izšķīdinātās vielas molekula (jons),
sauc par solvātu, ūdens šķīduma gadījumā - par hidrātu.

Dažreiz hidratācija izraisa pat krāsas maiņu, un tad tā ir

viegli konstatējama. Piemēram, Cu2+ ir bezkrāsas jons, bet
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Vitamīna A lielā molekula ir

gandrīz pilnīgi nepolāra, jo satur

tikai vienu polāro saiti. Tāpēc
vitamīns A ūdenī nešķīst, bet

šķīst taukos, kuru molekulas ari

ir ļoti mazpolāras.
Vitamīna C molekula ir ie-

vērojami mazāka par vitamīna

A molekulu, bet satur samērā

daudz polāro saišu. Tāpēc
vitamīns C labi šķīst ūdenī.

2.21. att. Nātrija hlorīdam šķīstot, joni atšķeļas no kristālrežģa un reizē

arī hidratējas. Hidratētie joni pēc tam «izklīst» pa visu šķīduma

tilpumu.

hidratets vara(ll) jons ir zila krāsā. Kobalta(II) jons ir zila

krāsā, bet pēc hidratācijas šis jons ir vāji rozā krāsā.

Solvatācijas (hidratācijas) iespējas stiprā mērā ietekmē

vielu šķīšanu dažādos šķīdinātājos. Daudzi jonu savienojumi

labi šķīst ūdenī, jo ūdens molekulas ir stipri polāras. Tāpat

ūdenī labi šķīst savienojumi, kuri sastāv no stipri polārām
molekulām. Kā piemērus var minēt nātrija hlorīdu, etanolu.

Joni un polārās molekulas viegli hidratējas elektrostatiskās

pievilkšanās un ūdeņraža saišu veidošanās rezultātā. Radušies

hidrāti labi "iederas" ūdens molekulu starpā.

Turpretim nepolārās molekulas, piemēram, benzola C 6H
6

molekulas ļoti vāji hidratējas, jo elektrostatiski ūdens moleku-

las uz to neiedarbojas un ūdeņraža saites arī neveidojas. Šādas

nehidratētas benzola molekulas "neiederas"pārējo ūdensmole-

kulu starpā; tās rada šķidrumā būtiskas atšķirības. Tāpēc

benzola molekulas pāriet ūdenī tikpat kā nevar.

Savukārt nepolārās vai mazpolāras molekulas, kuras vāji

solvatējas, samērā labi iederas citu līdzīgu molekulu starpā.

Tāpēc šādas vielas labi šķīst viena otrā. Piemēram, parafīns,
kas sastāv no nepolārām ogļūdeņražu molekulām, šķīst ben-

zīnā, kura molekulas arī ir nepolārās.

Vispārējā likumība, kura bija zināma jau sen, ir šāda:

polāras vielas šķīst polāros šķīdinātājos un nepolārās vielas

savukārt - nepolāros šķīdinātājos. Agrāk to formulēja pavisam
īsi: līdzīgs šķīst līdzīgā.
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2.5.2. Šķīdība

Kad šķīdinātājs nonāk saskare ar kadu citu vielu, sākas šis

vielas molekulu (jonu) pāriešana šķīdinātājā, ti., sākas

šķīšana. Taču, tiklīdz šķīdinātājā parādās izšķīdušas vielas

molekulas (joni), tā tūliņ sākas arī pretējais process - izšķī-

dušās vielas izdalīšanās no šķīduma, ko sauc par kristali-

zēšanos. Jo vairāk šķīdumā ir izšķīdušās vielas, jo lielāks ir šīs

vielas izdalīšanās ātrums. Beidzot tas kļūst vienāds ar šķīšanas

ātrumu, un tad iestājas dinamisks līdzsvars. Šķīduma sastāvs

vairs nemainās,un šādu šķīdumu sauc par piesātinātu.

Izšķīdušās vielas saturu (masu, daudzumu) piesātinātā
aut pat šīs lielas šķīdību.

To izsaka dažādi. Cietu vielu šķīdību bieži raksturo ar

šķīdības koeficientu. Tas rāda vielas masu (gramos), kas spēj

izšķīst 100 gramos šķīdinātāja. Piemēram, ja vielas šķīdības

koeficients (šķīdinot to ūdenī) ir 15,7 g/100 g, tad tas nozīmē, ka

100 gramosūdens var izšķīdināt 15,7 gramus šīs vielas. Šķīdības
koeficienti parasti attiecas uz 20 °C.

Lieto arī molāro šķīdību. Tas ir izšķīdušās vielas daudzums

(molos), kas atrodas vienā litrā piesātināta šķīduma.
Dažreiz ir izdevīgi šķīdību raksturot ar izšķīdušās vielas

masas daļu piesātinātā šķīdumā.

Mazšķīstošām vielām ar jonu kristālrežģi šķīdību parasti

raksturo ar šķīšanas līdzsvara konstanti, kuru sauc an par

šķīdības reizmājum v.

Visus tos šķīdumus, kuros izšķīdušas vielas ir mazāk neka

piesātinātā šķīdumā, sauc par nepiesātinātiem šķīdumiem. Ja

tie atrodas saskarē ar šķīstošo vielu, tadšķīšanas process turpi-

nās tik ilgi, kamēr izveidojas piesātināts šķīdums.

ja kāds šķīdums satur vairāk izšķīdušās vielas nekā piesā-

tināts šķīdums, tad to sauc par pārsātinātu šķīdumu. Tādus

šķīdumus var iegūt, mainot temperatūru tā, lai vielas šķīdība
samazinātos. Pārsātināti šķīdumi rodas ari, norisot ķīmiskām

reakcijām, kurās izveidojas lielāki vielas daudzumi nekā šķīdī-

bai atbilstošie daudzumi. No šādiem šķīdumiem vielaizdalās kā

gāze, šķidruma slānis vai nogulsnes, līdz pārsātinajums zūd un

šķīdums kļūst piesātināts.

2.5.3. Gāzveida vielu šķīdumi ūdenī

Nepolārās gāzveida vielu molekulas ūdenī vāji hidratējas,

tāpēc šādu vielu šķīdība ir maza. Temperatūru paaugstinot,

šķīdība samazinās (2.22. att.). Paaugstinot spiedienu, šķīdība

palielinās un diezgan plašās robežas šķīdība s ir tieši proporci-

onāla spiedienam p:

s = ap

šķīdība ir izšķīdušās vielas

saturs piesātinātā šķīdumā.

Gāzveida vielām tā ir stipri at-

karīga no spiediena un tempe-

ratūras, šķidrām un cietām

vielām - no temperatūras. Šķī-
šanas procesā var norisēt arī

ķīmiskas reakcijas.
Ja izšķīdusī viela daļēji vai

pilnīgi šķīduma eksistē jonu

veidā, tad tādu vielu sauc par

elektrolītu.

Piesātināts šķīdums ir līdz-

svarā ar cieto vielu kurai šķīstot
tas ir izveidojies, šāds līdzsvars

var pastāvēt neierobežoti ilgi.

Nepiesātināti un piesātināti
šķīdumi ir stabili, bet pārsātināti

šķīdumi ir nestabili.

Gāzu šķīšanas ātrums ir at-

karīgs no gāzes un šķīdinātāja
saskares virsmas laukuma. Jo

šīs virsmas laukums ir lielāks» jo
ātrāk noris šķīšana. Tāpēc, pie-
mēram, ziemā, kad zivis zem

ledus segas sāk slāpt, ar āliņģu
izciršanu vēl ir maz līdzēts. Ve-

ļams ūdeni ar sūkņu palīdzību
izsmīdzināt gaisā, lai tajā ātrāk

izškīstu skābeklis. '
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2.22. att. Gāzu šķīdība ūdenī atkarībā no temperatūras, ja gāzes spie-

diens ir 0,1 MPa.

2.23. att. Gāzu šķīdība ūdenī atkarībā no temperatūras, ja gāzes spie-
diens ir 0,1 MPa.
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Šķīdība ir ievērojami lielāka, ja starp gāzes un ūdens mole-

kulām noris arī ķīmiska iedarbība. Tā, piemēram, šķīstot ūdenī

hlorūdeņradim, ūdens molekula izmanto savu nedalīto elek-

tronu pāri, lai veidotuķīmisku saiti ar HCI molekulas protonu:

H
2
O: + HCI -» H

2
O:H

+

+ Cl"

Rodas hidroksonija jons un hlorīdjons, kuri hidratētā veidā

eksistē šķīdumā.
Šķīdinot ūdenī amonjaku, tā molekulu nedalītie elektronu

pāri veido ķīmisku saiti ar ūdens molekulu protoniem:

HOH + :NH
3

*± HCT + H:NH
3

+

Ķīmisko reakciju būtiskā ietekme uz gāzu šķīdību ir labi

redzama, ja salīdzina 2.22. attēlu (šķīdība izteikta mg/100 ml

ūdens) un 2.23. attēlu (šķīdība izteikta g/100 ml ūdens).

2.5.4. Šķidru vielu šķīdumi ūdenī

Dažas šķidras vielas ar ūdeni jaucas neierobežotas

attiecībās. Tādas vielas ir, piemēram, metanols CH
3
OH, etanols

CH
3
CH

2OH, piridīns C 5H
S
N.

Citām šķidram vielām šķīdība ir ierobežota. Piemēram,

20 °C temperatūrā piesātinātos ūdens šķīdumos ir šādas

izšķīdušo vielu masas daļas: dietilēteris C 2H
5
-0-C

2
H

5
-6,9 %,

butanols C 4H
9
OH - 6,4 %, anilīns C 6H

5
NH

2
- 3,1 %, trihlor-

metāns jeb hloroforms CHC1
3
-0,7 %, benzols C

6H_6
- 0,15 %.

Temperatūras paaugstināšana dažu vielu (anilīns, benzols,

hloroforms) šķīdību palielina, bet dažu - pazemina (dietil-

ēteris). Ir arī tādi gadījumi, kad, temperatūrai augot, šķīdība

vispirms samazinās, bet pēc tam palielinās (butanols).

Šķidru vielu šķīdību pastiprina ķīmiska iedarbība starp šo

vielu un ūdeni. Piemēram, šķīstot etiķskābei, ūdens molekula

izmanto savu nedalīto elektronu pāri un veido ķīmisku saiti ar

karboksilgrupas protonu:

CH
3
—Cf -» CH

3
— + H:OH

2

+

O—H + :OH
2

O

Rodas acetātjoni un hidroksonija joni, kuri hidratētā veidā

eksistē šķīdumā.

Tāpat kā gāzveida vielām,
arī šķidrām vielām šķīšanas āt-

rums ir atkarīgs nd saskares

virsmas lieluma. Šķīšanu var

stipri paātrināt, ūdeni kopā ar

šķīdināmo vielu labi sakratot.

2.5.5. Cietu vielu šķīšana ūdenī

Neorganiskās cietās vielas, kuru kristālrežģa mezglpunktos
atrodas atomi (dimants, grafīts, metāli), ūdenī nešķīst. Vielām

ar jonu kristālrežģi šķīdība ir visai dažāda.Ir mazšķīstošas vie-

las (BaS04, AgCl), kā arī ļoti labi šķīstošas vielas (XI, AgN0
3
).
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No pozitīviem un negatī-
viem joniem veidota kristālrežģa
šķīšana ūdenī. Jona atdalīšanai

no kristālrežģa enerģija ir jāpa-
tērē, bet hidratēšanas procesā
tā izdalās. Ar δ+unδ-irap-

zīmēti daļlādiņi atomiem, kuri ir

saistīti ar polāru kovalentu saiti.

Cietām vielām šķīstot, noris divi procesi,
1. Ūdens molekulu triecienu rezultātā no kristālrežģa viens

pēc otra tiek atdalīti joni. Režģa noārdīšanaprasa enerģiju, jo
jonu atdalīšanai ir jāveic zināms darbs.

2. Šķīdumā pārgājušie joni hidratējas, un šajā norisē ener-

ģija izdalās.

Atkarībā no tā, vai šķīšanas procesā enerģiju patērē vai arī

tā izdalās, var novērot pilnīgi pretējus siltumefektus. Tā,

piemēram, šķīdinot ūdenī NaOH, šķīdums stipri sakarst, bet,

šķīdinot NH
4
N0

3,
- atdziest.

Jonu hidratēšanās var būt tuva ķīmiskai mijiedarbībai.
Daudzos gadījumos, vielu no šķīduma kristalizējot, visas ūdens

molekulas no tās neatdalās un rodas kristālhidrāti. Šo vielu

2.24. att. Cietu vielušķīdība ūdenī atkarībā no temperatūras.
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kristālrežģi ietilpst joni kopā ar ūdens molekulām (ar tām, ar

kurām saistība tuva ķīmiskai mijiedarbībai). KristāMdrāti ir,

piemēram, ģipsis CaS0
4
-2H

2
0, vara vitriols (vara sulfāta kris-

tālhidrāts) CuS0
4
-5H

2
0. Šajās formulās punkts nav reizinā-

šanas zīme, bet ir norādeuz ūdensmolekulupiesaisti. Tāpēc tas

lasāms "ar", piemēram, vara sulfāts ar piecām ūdens moleku-

lām. Var teikt arī: vara sulfāta pentahidrāts.

Temperatūras paaugstināšana gandrīz visām cietām vielām

ar jonu kristālrežģi šķīdību palielina. Taču temperatūras maiņa
var izraisīt arī izmaiņas cietu vielu kristālhidrātu sastāvā, un

līdz ar tovar mainīties raksturs šķīdības atkarībai no tempera-
tūras. Šādas maiņas ir redzamas 2.24. attēlā kālija fluorīda,

nātrija bromīdaun nātrija jodīda šķīdības līknēs.

Pagatavojot nepiesātinātus šķīdumus, viss cietās vielas

kristālrežģis tiek noārdīts. Ar vienādojumu to var attēlot šādi:

- Na+
+ Cl"

Turpretim, pagatavojot piesātinātus šķīdumus, visi cietās

vielas joni šķīdumā nepāriet un starp palikušo kristālrežģi un

šķīdumā esošajiem joniem eksistē dinamisks līdzsvars:

* Na+
+ Cl~

Kā redzams, bultiņu var lietot tikai tad, ja kristāliskā viela

pilnībā izšķīst. Ja daļa no tās paliek neizšķīduši un ir izveido-

jies piesātināts šķīdums, jālieto līdzsvara zīme.

Cietas vielas šķīšana noris tikai uz tāsvirsmas. Jo virsma ir

lielāka, jo šķīšana noris ātrāk. Tāpēc pirms šķīdināšanas cietas

vielas parasti sasmalcina.

2.5.6. Elektrolīti

Par elektrolītiem sauc vielas, kuru ūdens šķīdumos
lielākā vai mazākā daudzumā atrodas no šīm vielām

radušies joni.
Elektrolīti var būt gāzveida vielas (HCI), šķidras vielas

(CH3COOH) vai arī kristāliskas vielas (NaCl).
Ja elektrolīts šķīdumā eksistē tikai jonu veidā, tad to sauc

par stipru elektrolītu. Pie stipriem elektrolītiem pieder gandrīz
visi sāļi, stiprās skābes un sārmi,

Ja elektrolītašķīdumā ievērojamā daudzumāirarī šīs vielas

molekulas, tad to sauc par vāju elektrolītu. Pie vājiem elektro-

lītiem ir pieskaitāmas vājās skābes (CH3COOH) un vājās bāzes

(NH
3, resp., NH

40H).
Elektrolītu šķīdumi vada elektrisko strāvu, jo joni pārnes

elektriskos lādiņus. Jostiprāks ir elektrolīts, jo vairākšķīdumā
ir jonu (pie vienas un tās pašas elektrolītu koncentrācijas) un jo
labāk šāds šķīdums vada elektrisko strāvu.

No mazšķistoša elektrolīta

kristālrežģa šķīdumā pāriet joni.
Šādu elektrolītu šķīšanas līdz-
svara konstanti sauc ari par

šķīdības reizinājumu.
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2.5.7. Izšķīdušās vielas koncentrācija

Izšķīdušās vielas koncentrā-

cija ir šīs vielas daudzuma

(masas, tilpuma) attiecība pret
šķīduma tilpumu.

Izšķīdušās vielas daļa ir šīs

vielas daudzuma (masas, tilpu-

ma) attiecība pret summāro

šķīdumu veidojošo vielu daudzu-

mu (masu, tilpumu).

Izšķir trīs koncentrāciju vei-

dus: daudzumkoncentrācija, ma-

sas koncentrācija un tilpum-
koncentrācija. šie nosaukumi ir

darināti no fizikālo lielumu no-

saukumiem. Plaši lieto arī dau-

dzumkoncentrācijas otru nosau-

kumu - molārā koncentrācija.
Tas ir darināts no mērvienības

nosaukuma.

Molārās koncentrācijas
vietā teikt "molaritāte" nav

ieteicams.

Ikdienā bieži vien runā ne-

vis par izšķīdušās vielas, bet gan

par šķīduma koncentrāciju. Tas

nav īsti korekti un noved strup-
ceļā, tiklīdz izšķīdušas ir vairā-

kas vielas, jo tad tā kā tā ir

jāapskata katras atsevišķās vie-

las koncentrācija. Tāpēc arī tad,
kad šķīdumā ir tikai viena viela,

vajadzētu runāt par šīs vielas un

nevis par šķīduma koncentrāciju.

Koncentrācija ir izšķīdušās vielas daudzums(vai arī šī

daudzumamasa, tilpums) šķīduma tilpuma vienībā.

Šķīduma sastāvu ir izdevīgi uzrādīt koncentrācijas veidā

tad, ja tiek mērīts šķīduma tilpums. Šādu mērīšanu veic ar

mērtraukiem-ar pipetēm, biretēm un mērkolbām.

Daudzumkoncentrāciju pēc vienības nosaukuma dēvē vēl

arī par molāro koncentrāciju. Tā ir izšķīdinātās vielas dau-

dzuma n un šķīduma tilpuma v attiecība. Citiem vārdiem,
daudzumkoncentrācija ir izšķīdinātās vielas daudzums vienā

šķīduma tilpuma vienībā:

n

c --

Daudzumkoncentrācij as Sl vienība ir mol/m3
.

Parasti tomēr

lieto 1000 reizes lielāku daudzkārtni- mol//.
Daudzumkoncentrācij ai lieto vairākus apzīmējumus. Viens

no tiem ir burts c, pie kura indeksa veidā norāda izšķīdušo
vielu (dažkārt to raksta iekavās):

c
nh

3
»
c(NH3 ), c((NH4)2SO

4)

Kaut arī pēdējais veids ir ērtāks tad, kad tekstu raksta ar

rakstāmmašīnu vai lieto kompjūteru, tas ir nepārskatāmāks, it

sevišķi dažādu matemātisku sakarību formulās.

Līdzsvara daudzumkoncentrāciju, t.i., šo koncentrāciju
sistēmās pēc ķīmiskā līdzsvara iestāšanās, parasti uzrāda,

rakstot vielas (jona) formulu kvadrātiekavās: [So 4~],
[CH3COOH].

Šķīdumus ar precīzu izšķīdinātas vielas daudzumkoncen-

trācijv, t.s. standartšķīdumus gatavo mērkolbās. Šķīdināmajai
vielai izmēra masu m, to nosverot uz analītiskajiem svariem ar

precizitāti ±0,0001 g. Zinot šīs vielas molmasu M, atrod

šķīdināmās vielas daudzumu:

m

U =

M

Tad šķīdināmo vielu kvantitatīvi pārnes mērkolbā, tur

nelielā daudzumā destilēta ūdens izšķīdina un pēc tam kolbas

saturam pielej destilētu ūdeni, līdz šķīduma līmenis sasniedz

svītru, kura ir iegravēta uz kolbas kakla. Šī svītra rāda līmeņa
atrašanās vietu tad, kad kolbā esošajam šķīdumam ir tieši tāds

tilpums, kāds ir rakstīts uz kolbas. Pēc šķīduma samaisīšanas

izšķīdinātās vielas daudzumkoncentrācija tajā ir

n m

v Mv

2. dala
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Piemērs. Gatavojot nātrija hlorīda šķīdumu, šīs vielas iesvara masa

bļja 3,2576 g. Šķīdumu gatavoja 250 ml (0,25 /) mērkolbā.Nātrija hlorīda

daudzumkoncentrācija pagatavotajā šķīdumā

3,2576 g

Cnbci = = = 0,2230 mol//
M

NaCl
u 58,443 g/mol 0,25/

Šajā un līdzīgos gadījumos skaitļošanu veic arelektronisko kabatas

skaitļotāju.

Zinot izšķīdinātās vielas daudzumkoncentrāciju un izmērot

šķīduma tilpumu (ar pipeti, bireti), izšķīdinātās vielas

daudzumu šajā šķīdumā aprēķina šādi:

n = cv

Piemērs. Ar pipeti no iepriekšējā piemērā aplūkotā šķīduma

nomērīja 20 ml. Nomērītajā šķīdumā atrodas

"nbci = c
Naci

u ~ 0,2230 mol//-210~
2

/ = 0,00446mol = 4,46 mmol

Masas koncentrācija y vai p (pēdējo apzīmējumu nejaukt ar

blīvuma apzīmējumu!) ir izšķīdinātās vielas masas m un šķī-
duma tilpuma v attiecība. Citiem vārdiem, tā ir masa izšķīdi-

nātajai vielai, kura atrodas vienā šķīduma tilpuma vienībā:

m

y =

7

Masas koncentrācijas Sl vienība ir kg/m
3

jeb g/Z. Agrāk bieži

vien lietoja 1000 reizes lielāku daudzkārtni - g/ml un masas

koncentrāciju, izteiktu šādās vienībās, sauca par titru.

Šķīdumus, kuros precīzi zināma izšķīdušās vielas masas

koncentrācija, gatavo tāpat kā šķīdumus ar precīzi zināmu

izšķīdinātās vielas daudzumkoncentrāciju.

Piemērs. lepriekšējā piemērā apskatītā nātrija hlorīda masas

koncentrācija

m
X„r, 3,2576 g

7Naci -—- = 13
'
03 g// jeb mg/ml

Ja šo koncentrāciju izsaka gramos mililitrā, dabū yNaCI
=

= 0,01303 g/ml.

Zinot izšķīdinātās vielas masas koncentrāciju un izmērot

šķīduma tilpumu (ar pipeti, bireti), var aprēķināt šķīdumā
esošās vielas masu:

m = yv

Piemērs. Ar pipeti nomērīja 20 ml iepriekšējā piemērā apskatītā

šķīduma. Tajā atradās nātrija hlorīds, kura masa

m
Naci

= 7Naciy = 13
»
03 mg/ml 20 ml = 260,6 mg = 0,2606 g.

Standartšķīduma pagatavo-
šana:

3 -nosvērto vielu pārvieto
mērkolbā un ar strūkleni rūpīgi
apmazgā piltuvi,

b - kolbu kustinot, vielu

izšķīdina nelielā destilēta ūdens

daudzumā,
c - destilēto ūdeni pielej

līdz svītrai un kolbas saturu

samaisa.

2. dala
»



80

2.5.8. Izšķīdušās vielas daļa

Simtdaļās (procentos) izteik-

tu masas daļu agrāk nepareizi

dēvēja par procentuālo koncen-

trāciju. Lietoja arī miligram-

procentus (mg%), ar to saprotot
vielas masu (miligramos) simt

gramos šķīduma. Katrs miligram-
procents ir desmit miljondaļās
(1(T5),t.i., 1 mg% = 10 ppm.

Jamēra daudzumu(masu, tilpumu) gan šķīdināmajai vielai,

ganarī šķīdinātājam, tadšķīduma sastāvu ir izdevīgi raksturot

ar izšķīdušās vielas daļu. Tuvāk aplūkosim izšķīdušās vielas

daudzumdaļu un masas daļu.
Daudzumdaļa (moldaļa) ir izšķīdušās vielas daudzuma un

kopējā vielu daudzumaattiecība šķīdumā:

x

jļ
izāķM. vielai

vielai
+

Piemērs. Šķīdums pagatavots, 9,3875 g kālija hlorīda izšķīdinot

200,38 gramos destilēta ūdens. Tātad vielu daudzumiir šādi:

mKP, 9,3875 g
--—— = = 0,1259mol

M
XCI

74,551 g/mol

m..
0

200,38 g
„

„_M
= = 11,1228 mol

M
HjO

18,0152 g/mol

Kālija hlorīda moldaļa šķīdumā

n
KC}

0,1259mol
v _

™ = = 0,01119

"kci + n
Hfi

0,1259mol + 11,1228 mol

Kā redzams piemērā, daudzumdaļai vienību nav, jo tās

saīsinās. Šīs daļas skaitliskā vērtība atrodas robežas starp nulli

(izšķīdušās vielas nav!) un 1 (šķīdinātāja nav!). Ja tā ir maza un

lietošanai neērta, daudzumdaļu var izteikt:

simtdaļās % (procentos), pareizinot ar 10
2

,

tūkstošdaļās %o (promilēs), pareizinot ar 103
,

miljondaļās ppm(angl. parts per million), pareizinot ar 106
,

nuljarddaļās ppb (angl. parts per billion), pareizinot ar 109.
Tā, piemēram, x = 0,01119 ērtāk ir izteikt vai nu kā x-10

2
=

= 1,119 jeb x = 1,119 %, vai arī kā x-W jeb 11,19 %o.

Masas daļa ir izšķīdušas vielas masas attiecība pret šķī-
duma masu:

m
ušķīā. vielai

W =

vielai +

Piemērs. Ja 15 g nātrija hlorīda izšķīdina 200 gramos destilēta

ūdens, tad iegūtajā šķīdumā nātrija hlorīda masas daļa ir

m
NaCI

15 g

"Wi = = = 0,06977
m

Naci
+ m

Hfi
15 g + 200 g

Ja iegūtajā šķīdumā izšķīdina vēl arī 12 gkālija hlorīda, tad

15 g
"W, — = 0,06608

NaCl
15 g+l2 g + 200 g

2. dala
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12g
w

Ka
= = 0,05286

15 g + 12 g + 200 g

Redzams, ka nātrija hlorīda masas daļa ir samazinājusies, jo
šķīduma masa pēc kālija hlorīda izšķīdināšanas ir palielinājusies.

Masas daļai, tāpat kā daudzumdaļai, mērvienību nav. To,
tāpat kā daudzumdaļu, var izteikt simtdaļās, tūkstošdaļās,
miljondaļās, miljarddaļās. Piemērā apskatītajā aprēķinā pirmo
rezultātu var izteikt šādi:

w l02
= 6,977 jeb w = 6,977 %

Okeāna ūdenī izšķīdušo vielu saturu parasti uzrāda kā šo

vielu masas daļu, kura ir izteikta promilēs, piemēram, 35 %o.

Tas nozīmē, ka 1000 grami okeāna ūdens satur 35 gramus
izšķīdušo vielu un 965 gramus tīra ūdens.

2.5.9. Šķīduma blīvums

Šķīduma blīvums p (nejaukt ar masas koncentrāciju!) ir

šķīduma masas un tilpuma attiecība:

m

Blīvuma Sl vienība ir kg/m
3

jeb gļl. Bieži lieto 1000 reizes

lielāku vienību- g/ml, resp., g/cm3
.

Šķīduma blīvums ir atkarīgs no izšķīdinātās vielas dabasun

daudzuma.Tas ir atkarīgs arī no temperatūras, jo, mainot tem-

peratūru, mainās šķīduma tilpums. Sakarību starp izšūdinātās
vielas masas daļu un šķīduma blīvumu uzrāda tabulas veidā.

Dažu skābju, nātrija hidroksīda un amonjaka ūdens šķīdumiem

šie dati ir doti 2.7. tabulā.

2.7. tabula

Dažu skābju un bāzu ūdens šķīdumu blīvums

un izšķīdinātās vielasmasas daļa (20 °C)

Blīvumu mērot gramos uz

mililitru, tā skaitliskā vērtība ir

1000reizes mazāka, nekā mērot

kilogramos uz kubikmetru, resp.

gramos litrā. Piemēram,
1500 g// = 1,5 g/ml.

2. daļa

Šķīduma
blīvums p,

kg/m3
-gļl

Masas daļaw, % Šķīduma
blīvums p

Masas

daļa w,

% NH,HC1 H
2
S0

4
HN0

3
NaOH kg/m3

= gļl

1000

1010

1020

1030

0,360

2,364

4,388

6,433

8,490

10,52

0,261

1,731

3,242

4,746

6,237

7,704

0,330

2,164

3,982

5,784

7,530

9,259

0,159

1,04

1,94

2,84

3,74

4,65

990

980

970

0,512

1,89

4,27

6,75

9,34

12,03

1040

1050

960

950
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šķīšanas līdzsvara kons-

tanti dēvē arī par šķīdības reizi-

nājumu. Šis nosaukums ir radies

oIS jo"
n

šSa teS
netiek

s

Šķīšanas līdzsvara kons-

tanti starptautiski iesaka apzī-

-I-.fr -1 (s "°, fngl
; ?,°ļfe ~

izšķīdināta viela). Izšķīdināto

vielu var uzrādīt ar šīs vielas

formulu, piemēram, /f
AgCl.

2.5.10. Šķīšanas līdzsvara konstante

Ja mazšķīstoša viela, kurai ir jonu kristālrežģis, nonāk

saskarē ar ūdeni, tad sākas šīs vielas jonu pāriešana šķidrajā
vidē. Piemēram, no bārija sulfāta ūdens vidē pāriet bārija joni
un sulfatjoni:

(BaSO 4)
touUrežģia

- Ba2+

+ S0
4

Šķīšanas ātrums ir proporcionāls cietās vielas virsmas

laukumam S:

v_ = k_S

Šķīdumā joni atrodas nemitīgā haotiskā kustībā un tāpēc
saduras ari ar kristālrežģa virsmu. Daļa šādu sadursmju
beidzas ar to, ka joni no šķidrās vides pāriet atpakaļ kristāl-

režģī. Jo vairāk šķīdumā ir bārija jonu un sulfātjonu un jo
lielāka ir kristālrežģa virsma, joātrāk noris šis process:

Šķīšanas procesā jonu koncentrācija šķīdumā aug, līdz abi

ātrumi kļūst vienādi:

2. dala
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2.7. tabulas turpinājums

1060

1070

1080

1090

1100

1110

1120

1130

1140

1150

1160

1170

1180

1190

12,51

14,49

16,47

18,43

20,39

22,33

24,25

26,20

28,18

30,14

32,14

34,18

36,23

38,38

9,129

10,56

11,96

13,36

14,73

16,08

17,43

18,76

20,08

21,38

22,67

23,95

25,21

26,47

27,22

39,68

50,50

60,17

69,09

77,63

87,69

10,97

12,65

14,31

15,95

17,58

19,19

20,79

22,38

23,94

25,48

27,00

28,51

30,00

31,47

32,94

48,42

66,97

96,73

5,56

6,47

7,38

8,28

9,19

10,10

11,01

11,92

12,83

13,73

14,64

15,54

16,44

17,34

18,25

27,41

36,99

47,33

940

930

920

910

900

890

880

14,88

17,85

20,88

24,03

27,33

30,68

34,35

1200

1300

1400

1500

1600

1700

1800
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Tad iestājas dinamisks līdzsvars un ir izveidojies piesātināts
šķīdums. Izmantojot abu ātrumu izteiksmes, iegūst šādu saka-

rību:

k_S = /LS[Ba2+][S02-]

No šīs izteiksmes savukārt iegūst šķīšanas līdzsvara konstantes

izteiksmi

iW>
4

= ff = [Ba2+][So4
-]

Zinot, ka bārija sulfāta šķīšanas līdzsvara konstante ir

apmēram 10" 10
, un, ievērojot to, ka [Ba2+] = [SO2.

-

], var

aprēķināt abu jonu koncentrācijas piesātinātā šķīdumā:

tfeaso. = [Ba
2+

][S0
2
-] = [Ba

2+
]
2

= [SO2"]2;

[Ba
2+

]=[S0
2

~] = VlO" 10
= 10"5

mol//

Dažām mazšķīstošām vielām šķīšanas līdzsvara konstantes

skaitliskās vērtības ir dotas 2.8. tabulā.

2.8. tabula

Dažu mazšķīstošu vielu šķīšanas līdzsvara konstantes

2.6. Skābes un bāzes

Atšķirības starp skābju un bāzu šķīdumiem jau sen tika

ievērotas. Vieniem bija skāba garša, otri šķita pēc taustes

ziepjaini. Dažām dabiskāmkrāsvielām skābos šķīdumos ir cita

krāsa nekā bāziskos. Vielu skābo un bāzisko īpašību izskaid-

rošanai ir radītas vairākas teorijas. Visbiežāk izmanto klasisko

jeb Arrēniusa teoriju (1878. g.) un protolītisko teoriju (1923. g.).

Sajā iedaļā jautājumus apskatot, vispirms tiks doti klasiskās

teorijas uzskati, pēc tam protolītiskās teorijas viedoklis.

Klasiskā teorija ir lietojama tikai ūdens vidēm, protolītiskā

teorija - arī neūdens šķīdumiem un gāzveida vidēm.

2. dala

Vielas kristālrežģa

formulvienība

Vielas kristālrežģa
formulvienība

AgCl

AgBr

Agl

1,78-10"
10

5.310-
13

BaC0
3 4,0-10"

10

BaS0
4

CaC0
3

1,1-10-
10

8,3 10"
17

3,8-10"
9

CaS0
4

2H
20

([Ca2+

][S0
4
-])

2,5 10- 5
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2.8.1. Skābju un bāzu teoriju pamatpriekšstati

Klasisko skābju un bāzu

teoriju radīja zviedru fizikālķīmi-
ķis S. Arrēniuss (1859-1927).
No 1884. gada docents Upsalas
universitātē. 1886. gadā papil-
dināja savas zināšanas pie
V. Ostvalda Rīgā. No 1895. gada
fizikas profesors Stokholmas

Tehniskajā universitātē, no

1905. gada līdz 1927. gadam
vadīja Nobela institūta Fizikālķī-
misko nodaļu Stokholmā. Sākot

ar 1883. gadu, pētīja elektrolītu

ūdens šķīdumus (elektrisko
vadītspēju, osmotisko spiedienu,
sasalšanas punkta pazemināša-
nos). 1888. gadā nāca klajā ar

elektrolītisko disociācijas teori-

ju. Pētījis arī reakciju ātrumu,

vēlāk nodarbojies ar ziemeļ-
blāzmas rašanās skaidrojumu, ar

imunoķīmiju.
Protoiītiskās teorijas pama-

tus gandrīz reizē 1923. gadā

radīja Brensteds un Louri.

J. N. Brensteds (1 879—

1947) bija dāņu ķīmiķis, fizikā-

lās un neorganiskās ķīmijas pro-

fesors Kopenhāgenas universi-

tātē. Pētījis reakcijas ātrumu,

skābju veicinātukatalīzi.

T. M. Louri (1874-1936)

bp angļu ķīmiķis, fizikālas

ķīmijas profesors Londonā un

Kembridžā. Pētījis divkāršo un

trīskāršo saišu dabu, arīķīmisko
savienojumu optisko aktivitāti.

Saskaņā ar klasiskās teorijas uzskatiem skābes ūdensšķīdu-
mos atšķeļ ūdeņraža jonu H+

, piemēram, hlorūdeņraža mole-

kula, šķīstot ūdenī, sadalās (disociē) jonos:

HCI -H+
+ Cl"

Bāzes atšķeļ hidroksīdjonus OH~. Tāpēc, piemēram, nātrija
hidroksīds ir bāze, jo, tam šķīstot ūdenī, no kristālrežģa
atšķeļas hidroksīdjoni:

(NaOH)toistālražģia
-> Na+

+ OH"

Tātad skābo īpašību nesējs ir ūdeņraža jons H +
,
bet bāzisko

īpašību nesējs -hidroksīdjons OH~~.

Arī protolītiskā teorija uzskata, ka skābes ir tādas vielas, kuras

atšķeļ ūdeņraža jonu H
+

.
Bet šajā teorijā ņemts vērā tas, ka H+ ir

protons, ap kuru nav neviena elektrona un kura izmēri ir ap 100 000

reižu mazāki nekā molekulām vai citiemjoniem. Tāpēc, tiklīdz tas ir

atšķēlies no skābes, tā tūliņ ienirst citas molekulas (jona) elektronu

apvalkā. Šī iemesla dēļ, apskatot protona atšķelšanos no skābes, jābūt
skaidrībāarī par to, kam šis protons pievienojas.

Piemēram, Morūdeņradim šķīstot ūdenī, atskaldītais protons

pievienojas ūdens molekulai:

H :C1 + H
2
O: - H

2
O:H+

+ Cl~

Skābes var būt ne tikai molekulas, bet arī joni, piemēram, amoiuja

jons:

NH; 4- H
2
O *± NH

3 + H
3
0 +

Skābe var būt vienprotona (HCI), divprotonu (H 2
SO

4
), trīsprotonu

(H
3
POJ utt.

Bāzesir vielas, kuras protonuspievieno. Tā, piemēram, amonjaks ir

bāze tāpēc, ka ūdens šķīdumos pievieno protonu:

:NH
3 + H—O:H ?* + OH"

Bet protonus pievienot var arī joni, un šādi joni arī ir bāzes.

Piemēram, hlorīdjonampievienojot protonu, rodas HCI molekula, kura

no šķīduma var izdalīties:

CIT + H:OH
2

+
- HClt + H

2
O

Bāzes var būt vienprotona (Cl
-

), divprotonu (C0
3
~), trīsprotonu

(P0
4
-) utt.

Saskaņā ar protolītisko teoriju katrai skābei atbilst sava bāze un

katrai bāzei sava skābe. Šādus vielu pārus sauc par protolītiskajiem

pāriem. Katrs tāds pāris satur skābi un saistīto jeb sajūgto bāzi, kurus

katru atsevišķi sauc par protolītiem. Protolītiskā pāra skābei atņemot

protonu, iegūst sajūgto bāzi, bet, šai bāzei protonu pievienojot, -

sajūgto skābi. Protolītisko pāru piemēri: HCI un Cl
-

, NH* un NH
3
.

2» dsls
»
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2.6.2. Ūdens skābās un bāziskās īpašības

Nelielā elektrovadītspēja, kāda piemīt destilētam ūdenim,
liecina, ka tajā nelielos daudzumos atrodas joni. Klasiskā

teorija uzskata, ka šie joni ir radušies, ūdens molekulām

sašķeļoties (disociējot) ūdeņraža jonos un hidroksīdjonos:

H—O—H 4± H
+

+OH"

Tīrā ūdenī 22 °C temperatūrā jonos ir sašķēlusies katra

desmitmiljonā ūdens molekula:

[H +] = [OH~] = 10"7 mol//

Šādu vidi sauc par neitrālu (lat. neutralis - ne viens, ne

otrs).
Ūdens disociācijas līdzsvara konstantei ir šāda izteiksme:

[H+HOH-]

[H
a
O]

no kuras iegūst, ka

K[H2o] * [H+][OH-]

Ūdens molekulu koncentrācija tīrā ūdenī [H
2
o] ir konstants

lielums, un tāpēc arī if[H
2
o] ir konstants lielums. To apzīmē ar

K
H}O

un sauc par ūdens jonu reizinājumu:

K
H}O

= [H
+

][OH"] = 10" 7 10" 7
= 10" 14

(22 °C)

Atšķaidītos šķīdumos izšķīdušo vielu molekulu (jonu) ir

maz salīdzinājumā ar ūdens molekulu skaitu. Tāpēc arī šādos

šķīdumos H+
un OH~ jonu koncentrāciju reizinājums ir 1CT 14

,

kaut arī pašas šīs koncentrācijas var nebūt vienādas. Šādi

šķīdumi var būt skābi vai bāziski:

ja [H+ ] > [OH"]5
tad šķīdums ir skābs;

ja [H + ] = [OH-], tad šķīdums ir neitrāls;

ja [H+ ] < [OH ], tad šķīdums ir bāzisks.

Ūdens jonu koncentrācijas ir visai mazi lielumi, un tāpēc ēr-

tāk ir lietot šo lielumu skaitlisko vērtību negatīvos logaritmus:

pH = -lg[H+] Gaša pē hā)

pOH = -lg[OH~] (lasa pē o hā).

Tie ir savā starpā saistīti, un, izmantojot ūdens jonu reizinā-

jumu, iegūst sakarību

pH + pOH - pīT„20

Šeit ar piT
Hjo

ir apzīmēts ūdens jonu reizinājuma skaitliskās

vērtības negatīvais logaritms.

Ņemot vērā šādu saistību, ūdens vides skābumu vai

bāziskumu parasti raksturo ar pH vērtību (2.25. att.).
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2.25. att. Ūdens šķīdumu skābuma un bāziskuma raksturošana.

Pēc protolītiskās teorijas priekšstatiem joni tīrā ūdenī rodas tāpēc,

ka ūdens molekulas spēj protonus gan atskaldīt, gan arī saistīt. Tāpēc

tīrā ūdenī, kaut arī mazā mērā, noris šo molekulu autoprotolīze (gr.
autos-pats, gr. lysis-sadalīšana, sagraušana):

H—o—H + H—o—H t> OH- + H
3
0 +

No līdzsvara konstantes izteiksmes

k _

[H3o+3[OH-]

[H2O}
2

izriet, ka

K[R2O]
2

= [H30
+ļ[OH-l

un ūdens autoprotolīzes konstantes izteiksme ir šāda:

K
iho

« [H3
0+ ][OH"] = 10"

7
10"

7
= 10-

14 (22 °C)

Starpība starp ūdens autoprotolīzes konstantes izteiksmi un ūdens

jonu reizinājuma izteiksmi rodas tikai tāpēc,ka klasiskā teorija neņem

vērāprotona pievienošanos ūdensmolekulai. JaH + vietā liekam H
3
0 +

,

tad priekšstati par ūdens šķīdumu skābumu un bāziskumu abās

teorijās sakrīt. Arī protolītiskā teorija sniedz ainu, kāda ir parādīta 2.25.

attēlā, tikai pH = -lg[H3
0 +ļ.

2.6.3. Skābes ūdens šķīdumos

Saskaņā ar klasisko teoriju skābju molekulas ūdens šķī-
dumos disociē (sašķeļas) jonos, no kuriem viens jons ir H+

.

Piemēram, etiķskābe disociē par acetātjoniem un ūdeņraža
joniem:

CH3COOH *± CH3COO- + H+

2. dala
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Šī līdzsvara konstanti sauc par skābes disociacijas
konstanti:.

[CH3
COO-3[H+ 3

**

[CH3COOH]

No katras etiķskābes moleklas rodas viens CH
3
COO~ un

viens H
+

jons. Tāpēc šo jonu koncentrāciju attiecība pret
sākotnējo molekulu koncentrāciju rāda jonos disociējošo mole-

kulu daudzumdaļu (moldaļu). Parasti šo lielumu sauc par diso-

ciācijas pakāpi.
Ja disociācrjas pakāpi apzīmē ar a un sākotnējo molekulu

koncentrāciju ar c
O,

tad katra jona koncentrācija ir oc
0

un

nedisociēto molekulu koncentrācija c 0 - ac
0

= c
0(l - a).

levietojot šos apzīmējumus disociācrjas konstantes izteiksmē,
1888. gadā V. Ostvalds ieguva šādu sakarību:

X =

aC
° OXO

=

a2c
°

**
~

c
0(l -a) 1- a

Tātad, mainot skābes summāro koncentrāciju c
O,

mainās arī

jonos disociēto molekulu daudzumdaļa a. Etiķskābei, kurai

= 1,74-10- 5
,
iegūti, piemēram, šādi dati:

c
O, mol// a alO

2

1 0,0042 0,42

0,1 0,0131 1,31

0,01 0,0409 4,09

Kā redzams, jo etiķskābes šķīdumā ir mazāk, jo tās disociā-

cijas pakāpe ir lielāka.

Skābes stiprumu nosaka tās disociācijas konstante. Jo tā ir

lielāka, jo skābe ir stiprāka. Tas redzams, piemēram, ja salīdzi-

na disociācrjas pakāpes vērtības decimolāros fenola C 6H
SOH,

etiķskābes CH
3
COOH un trihloretiķskābes CCl

3
COOH šķī-

dumos:

C 6H
S
OH CH3COOH CCl

3
COOH

K
m

1,0 10-
10

1,74-10-
5

2,0-10"
1

a-10
2 0,00318 1,31 73,21

Visas tās vielas, kuras par skābēm atzīst klasiskā teorija, par

skābēm atzīst arī protolītiskā teorija. Šo vielu molekulas spēj atšķelt

protonus. Tādas, piemēram, ir etiķskābes molekulas. Tāpēc tās sauc

par molekulārāmskābēm.

Joni, kuri spēj atšķelt protonus, ir jonskābes. Tāda skābe ir, piemē-

ram, amonija jons:

NH; + H
2
O ;± NH

3 + H
3
0

+

Katjonskābes irarīvisi hidratētiemetālujoni.Piemēram, dzelzs(III)

jons elektrostatiski spēcīgi atgrūž ūdens molekulu sastāvā esošos

V. Ostvalds (1853-1932)
bija vācu fizikālķīmiķis. Dzimis

Rīgā, studējis Tērbatas univer-

sitātē. No 1881. gada Rīgas
Politehniskā institūta teorētis-

kās ķīmijas profesors. No 1887.

gada līdz 1906. gadam Leipcigas
universitātes Fizikālās ķīmijas
institūta direktors. V. Ostvalds ir

fizikālās ķīmijas izveidotājs. Pēc

1906. gada nodarbojās ar krāsu

teoriju, filozofiju, ķīmijas vēstu-

ri. Pētījis elektrolītu šķīdumus,
atbalstījis Arrēniusa elektrolītis-
kās disociācijas teoriju. Pētījis
arī katalīzi. Sarakstījis mācību

grāmatas vispārīgajā ķīmijā,
elektroķīmijā, neorganiskajā ķī-
mijā, analītiskajā ķīmijā.
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protonus. Kad viena no hidratējošām ūdens molekulām protonu ir

zaudējusi, dzelzs jons ar palikušo hidroksīdjonu izveido ķīmisku saiti:

Fe(OH2)
3+ + H

2
O tt Fe(OH)2+

+ H
3
0 +

Ja skābi vispārīgā veidā apzīmē ar A (lat. acidum, angl. acid) un

bāzi ar B, tad skābes iedarbību ar ūdens molekulām attēlo šāds

vienādojums:

A4- H
2
O «2 B + H

3
0 +

Tātad, skābei atdodot protonu ūdens molekulai, rodas sajūgtā bāze.

Atšķaidītos šķīdumos līdzsvara konstantes izteiksmē

_

IB]|H,o+]

[A] [H2
o]

ūdens molekulu koncentrācija ir konstants lielums. Pievienojot to

konstantei, iegūst

[B]p
a
cri .

*
—

w

2.26. att. Pēc klasiskās teo-

rijas skābes sastāv no elek-

troneitrālām molekulām.

Pēc protolītiskās teorijas
ari joni var būt skābes.

Šo konstanti sauc parprotolītiskāpāra "A, B"skābes konstanti bet

parasti to dēvē vienkārši par skābes konstanti. Skaitliskā vērtībatai ir

vienāda ar klasiskās teorijas disociācijas konstantes vērtību, jo

[H3
0 + 1 = [H+]. Jo tā ir lielāka, jo skābe Air stiprāka. Šīkonstante ir

saistīta ar protolīzes pakāpi (protolizētās skābes moldaļu), tāpat kā

klasiskās teorijas ir saistīta ar disociācijas pakāpi.

2.6.4. Bāzes ūdens šķīdumos

Klasiskā teorija par bāzēm uzskata tādas vielas, kuru

sastāvā ietilpst hidroksīdjoni, kas ūdens šķīdumos atšķeļas.
Piemēram, nātrija hidroksīdam šķīstot ūdenī, noris šīs cietās

vielas kristālrežģa (nevis molekulu!) disociācija:

<NaOH)toWālrettto
- Na

+

+ OH"

Nātrija hidroksīds ūdenīšķīst labi, un tādējādi šķīdumā var

ievadīt daudz hidroksīdjonu. Vide kļūst ļoti bāziska, un tāpēc
NaOH ir stipra bāze. Šādas stipras bāzes sauc arīpar sārmiem.

2. dala
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Mazšķīstošu metālu hidroksīdi disociē nedaudz, jo šķīdumā

pāriet maz hidroksīdjonu, piemēram:

(Cu(OH)
2
) * Cu2+

+ 20H-

Visas mazšķīstošās bāzes tāpēc ir vājas bāzes.

Zināmas grūtības klasiskajai teorijai rodas, skaidrojot

amonjaka bāziskās īpašības. Te ir jāpieņem, ka amonjaka
molekulas vispirms izveido amonija hidroksīda molekulas,
kuras tad disociē amonija jonos un hidroksīdionos:

NH
3 + H

2
O «± NH

4
0H

NH
4
0H *± NH; + OH-

Protolītiskajā teorijā pie bāzēm pieskaita vielas, kuras spēj pro-

tonuspievienot
No molekulārām bāzēm var minēt amonjaku:

NH
3 + HOH ī± NH; 4- OH"

Ja ūdenīšķīdina vielas, kuru sastāvā ir hidroksīdjoni (NaOH, KOH

v. tml.), tad šie joni no kristālrežģa tieši pāriet šķīdumā:

-> Na +
4- OH"

Hidratētie nātrua joni ir ļoti vāja katjonskābe, un to klātbūtne

ūdens šķīduma reakciju tikpat kā nemaz neietekmē. Bet hidroksīdjoni
ir stiprākā bāze, kāda var eksistēt ūdens šķīdumos, untāpēc videkļūst

stipri bāziska.

Acetātjoni jau ir vājāka anjonbāzer.

CH
3
COO- + HOH *± CH

3
COOH + OH"

Tomērarī šo jonu klātbūtnē šķīdums kļūst bāzisks.

Ļoti vāja anjonbāze ir hlorīdjoni Cl~. Šo jonu klātbūtne ūdens

šķīdumā nerada kaut cik jūtamu bāzisku reakciju.
Bāzes stiprumu raksturo protolītiskā pāra bāzes konstanteK

%
. Šīs

konstantes izteiksmi iegūst, apskatot līdzsvaru

B4- H
2
O *± A + OH-

2.27. att Pēc klasiskās

teorijas bāzes sastāv no

metāla joniem (vai NH+4)

un hidroksīdjoniem, pie-

mēram, NaOH. Pēc pro-

tolītiskās teorijas bāzes

var būt gan molekulas,

gan joni.

2. dala
i



90

un ņemot vērā to, ka atšķaidītos šķīdumos ūdens molekulu koncen-

trācija ir konstants lielums:

_

[Aļ[OH-]

[B]

Jo lielāka irbāzes konstantes skaitliskā vērtība, jo stiprāka irbāze.

No teiktā izriet, ka klasiskās teorijas bāzes no protolītiskās teorijas

viedokļa sastāv no 2 protolītiem. Viens no tiemir hidratētsmetālajons,
kura protolīze maz iespaido šķīduma reakciju. Otrs protolīts ir

hidroksīdjons, kas ir stiprākā bāze, kāda var eksistēt ūdens šķīdumos.

2.6.5. Skābju un bāzu savstarpējā saistība

Saskaņā arklasiskās teorijas priekšstatiem skābes un bāzes

savā starpā nav saistītas.

Protolītiskajā teorijā katrai skābei atbilst sava bāze un katrai bāzei

savukārt atbilst sava skābe, piemēram:

skābē bāze

hci + h
2
o i± h

3
o +

+cr

CH3COOH 4- H
2
O H

3
0 +

+ CH
3
COO"

NH; 4- H
2
O ī± H

3
O +4- NHj

Fe(OH2)
3+

4- H
2
O ī± H

3
0

+
4- Fe(OH)

2+

Savā starpā saistītas ir arī sajūgto protolītu K
A

unK
B

vērtības:

[B][H3
0 +1 [A][OH"ļ

K
A
K

t
= —-•— - = [H3

0 + ][OH-] =KH Q

[A] [B]
u'°

Tātad protolītiskā pāra skābes konstantes reizinājums ar šī pāra bāzes

konstanti ir vienāds ar ūdens autoprotolīzes konstanti:

K
AK% = 10

14

(22 °C)

Bieži lieto konstanšu negatīvos logaritmus:

p2fA = -lg^A

P#B
= -Ig^B

Tad iegūto sakarību var pārrakstīt šādi:

pjT
A 4- pi:

B
=14 (22 °C)

2.28. att. Sāļu hidrolīze var radīt skābu vai bāzisku reakciju, bet sāļu
šķīdums var būt arī neitrāls.
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Dažu protolītisko pāruplTA
un pK

B
vērtības ūdens šķīdumos

2. dala
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Skābe A Bāze B t>K
B

CO ~ _Q

§|* -7

«S* -3
:j_ co

o. -1,4

HC10
4

+ H
2
0 J- H

3
0

+
+ cio; * 23

« 21

« 17

15,4

co

•i-j co

irt CD

td 43

5-

HCI

H
2
S04

+ h
2
o «± h

3
o+

+ cr

+ H
2
0 «± H

3
0

+
+ HSO;

HN0
3

+ H
2
0 ī± H

3
0 +

+ NO~

"1
co
CD

43
■cd
4*3
co

co

2

CO

0

1.9

2,1

2,2

3,2

H
3
0 +

+ H
2
0 ?± H

3
0 +

+ H
2
0

HSO; + H
2
0 t> H

3
0

+
+ SO

2

H
3
P04 -f H

20 «± H
30

+ + H
2PO;

14,0

12,1

11,9

11,8

10,8

co

CD

3
43

co

rt

>

Fe(OH2)3+
+ H

2
0 ;± H

3
0 +

+ Fe(OH)2+

HF + H
2
0 «± H

3
0+ + F"

co
3,8

3,8

4,8

HCOOH + H
2
0 H

3
0 +

+ HCOO" 10,2

10,2

9,2

9,0

8,3

co

cd

ā
43

co

2
CU

•—i

-M
CO

Cr(OH2)3+
+ H

2
0 *± H

3
0 +

+ Cr(OH)2+

CH
3
COOH + H

2
0 *± H

3
0 +

+ CH
3COO"

co

2

co

•—i

•5?
t3

5

5,0

5,7

5,7

6,4

7,2

Al(OH2)
3+

+ H
2
0 7± H

3
0 +

+ Al(OH)2+

Zn(OH 2
)2+

-f H
2
0 H

3
0 +

+ Zn(OH) +

Fe(OH2)
2+

+ H
20 H

30
+

+ Fe(OH)
+

8,3

7,6

•pH

15?

>
H

2
C0

3
+ H

2
0 *± H

3
0 +

+ HC0
3

H
2PO; + H

2
0 ī± H

3
0 +

+ HPO2 "

6,8

8,0 Cu(OH2)
2+

4- H
20 «± H

3
0 +

4- Cu(OH) + 6,0

9,2 NH; 4- H
2
0 «± H

3
0

+
+ NH

3 4,8

co

©
43
■rt

4*5
co

9,9

10,3

C^H5
OH 4- H

2
0 «± H

3
0 +

+ C
6
H

5
0-

(fenols)

4,1 co
cu

s
43

HC0
3

-

4- H
2
0 «± H

3
0

+
4- CO

2 "

3,7

2,5

1,6

co

2
•—i

co

co

ca

>

11,5

12,4

Mg(OH)2+
4- H

2
0 *± H

3
0+

4- Mg(OH) +

12,6

HPO2-

4- H
2
0 ?± H

3
0+

+ PO
3"

Ca(OH2)
2+

4- H
20 ī± H

30
+

+ Ca(OH) +

H
2
0 + H

20 H
30

+
+ OH"

1,4

14,0 0

co

cd co

irt
•4_4<!
O M

—*•

14,8

16

24

26

Na(OH2)
+

-f H
2
0 H

3
0 +

+ NaOH -0,8

-2

-10

-12

co

co irt

O
i—<-

C
2
H

5
OH + H

2
0 ī± H

3
0 +

4- C
2
H

5
0"

OH" + H
2
0 5± H

3
0 +

4- O 2 "

H-C=C-H + H
2
0 7± H

3
0 +

4- H-C=C"
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Kā redzams, protolītisko pāru skābās un bāziskās īpašības var

viennozīmīgi raksturot ar vienu no šīm konstantēm. Parasti šai nolūkā

izmantokonstanti XX,K
X, resp., pK

A. Teikto ilustrē 2.9. tabulas dati.

2.9. tabulā redzams: jo lielāka ir protolītiskā pāra piTA vērtība, jo

vājāka ir šī pāra skābe un jo stiprāka bāze.

Visu tāduprotolītisko pāru skābes, kuriem pjTA
vērtības ir mazākas

parnulli, ir ļoti stipras skābes. Šķīstot ūdenī, tās pārvēršas parsajūgta-

jām ļoti vājajām bāzēm un hidroksonija joniem. Tas nozīmē, ka stip-
rākā skābe, kura var pastāvēt ūdens šķīdumos, ir hidroksonija joni.

Savukārt, ja protolītiskā pārapif
A
vērtībair lielākapar 14, tad pāris

satur ļotistipru bāzi. Šķīdinotšo bāzi ūdenī, tā pārvēršas parhidroksīd-

joniem un sajūgto ļoti vājo skābi. Tātadhidroksīdjoni ir stiprākā bāze,

kāda var eksistēt ūdens šķīdumos.

Tā, piemēram, etanolātjoni C 2H
5
0~ ir ļoti stipra bāze un ūdens

šķīdumos noris reakcija:

C 2H
5
0- + H

2O - C 2H
S
OH +• OH"

Vēl stiprāka bāze ir acetilenīdjoni, kuriem 2.9. tabulā dota pēdējā

protona saistīšanai atbilstošā piC
A

vērtība. Tāpēcacetilenīdjoni, kuri ir,

piemēram, kalcija karbīda sastāvā, enerģiski atņem ūdens molekulām

protonus un pārvēršas par acetilēnu:

-C=C- 4 2HOH H—C = C—H + 20H"

Ļoti stipra bāze ir arī oksīdjoni 02-,O2-
,

kuri atrodas no joniem

sastāvošu metālu oksīdu (Na2o, CaO) kristālrežģa mezglpunktos.

Nonākot saskarē ar ūdeni, oksīdjoni atņemprotonus ūdens molekulām

un pārvēršas par hidroksīdjoniem:

O
2-

4- HOH - OH" + OH~

vai, rakstot ar vielu formulām:

Na
2
0 4- HOH -> NaOH 4- NaOH

2.6.6. Skābju reakcijas ar bāzēm. Sāļi

Skābēm ūdens šķīdumos reaģējot ar bāzēm, īstenībā savā

starpā reaģē skābju radītie H
+

ar bāzuradītajiem OH~:

H+
+ OH~ -> H

2
O

Skābju anjoni un bāzu katjoni paliek šķīdumā. Ja šādu

šķīdumu ietvaicē, tad kristalizējas vielas, kuru kristālrežģa

mezglpunktos atrodas minētie anjoni un katjoni. Šīs cietās

vielas sauc par sāļiem. Piemēram, sālsskābei reaģējot ar nātrija
hidroksīdu, rodas sāls NaCl. Rakstot vielu formulas, to var

attēlot šādi:

HCI + NaOH —� H
2
O + NaCl

U

(NaCl)kristāirež£is
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No reakciju vienādojumiem ir redzams, ka, reaģējot savā

starpā vienādiem skābju un bāzu daudzumiem, šķīdums kļūst
neitrāls. Tāpēc stipru skābju reakcijas ar stiprām bāzēm sauc

arī par neitralizācijas reakcijām.

Pēc protolītiskās teorijas priekšstatiem reakcijās starp skābēm un

bāzēm skābes atdod savus protonus bāzēm. Piemēram, etiķskābes
ūdens šķīdumam pielejot amonjaka ūdens šķīdumu, etiķskābes

molekulas atdodprotonus amonjaka molekulām:

CH3COOH + NH
3

?± CH3COO- + NH*

skābe bāze vājāka vājāka
bāze skābe

Reakcijas būtība irprotonu apmaiņa starp divu protolītisko pāru

protolītiem: skābe (CH3COOH) atdod protonubāzei (NH3). Tā rezultātā

rodas jauna skābe unjauna bāze, bet tās jau ir vājākas nekā reaģējusī
skābe un reaģējusī bāze:

etiķskābes stiprumu raksturo pi£
A

= 4,8

amonija jona (skābes) stiprumu raksturo plf
A

= 9,2

amonjaka (bāzes stiprumu raksturo pifB
= 4,8

acetātjonu (bāzes) stiprumu raksturo piT
B

= 9,2

Šķīdumu ietvaicējot, izveidojas cieta viela, kuras kristālrežģa

mezglpunktos atrodas reakcijā radušies vājākie protob"ti -CH
3
COO~

un NH*. Apvienojot tos formulvienībā, raksta CH
3
COONH

4.
Tātadpēc

klasiskās teorijas sāļi ir cietas vielas, kuru režģa mezglpunktos atrodas

skābes un bāzes, bet to stiprums neatšķiras tik lielā mērā, lai norisētu

reakcija, t.i., lai bāze atņemtu skābei protonu.

Ja ar bāzēm reaģē stipra skābe, kura, šķīstot ūdenī, pārvērtusies

par H
3
0 +

,
tad protonu bāzei atdod šis jons:

NH
3 + H

30
+
- NH; + H

2
O

Rakstot vielu formulas, tas attēlojams šādi:

NH
3 + HCI - NH

4
CI

Līdzīga irarī nātrija fosfāta un sālsskābes reakcijas būtība:

PO
3 -

+ H
3
0

+
- HPO2

.- + H
2
O

ko ar vielu formulām var parādīt šādi:

Na
3
P0

4 + HCI ~* Na
2
HP0

4 + NaCl

Ja ar skābi reaģē stipra bāze, tad skābes protonus pievieno OH~,

kuri radušies, bāzei šķīstot ūdenī:

NH* + OH" - NH
3 + H

2
O

Ar vielu formulām tas ir parādāms šādi:

NH
4
CI + NaOH -+ NH

3 + NaCl + H
2
O

Beidzot, ja reaģē stipra skābe ar stipru bāzi, tad protonus atdod

skābes šķīdumā esošie hidroksonija joni un tos pievieno bāzes šķīdumā

esošie hidroksīdjoni:

H
3
0 +

+ OH" -» 2H
2
0

SalīdzinotņK
k

un oK
t

vērtī-

bas, var secināt, ka etiķskābes
spēja atdot protonu ir tāda pati
ka amonjaka tieksme protonu
pievienot. Bet amonija jona
spēja atdot protonu un acetāt-

jona tieksme protonu pievienot

jau ir nesalīdzināmi vājāka. Tā-

pēc pec līdzsvara sasniegšanas
etiķskābes un amonjaka mole-

kulu ir maz, bet amonija jonu un

acetātjonu daudz.

2. dala
, i
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Rakstot vielu formulas, reakcijas vienādojums ir šāds:

HCI + NaOH - NaCl + H
2
O

Aplūkotie piemēri rāda, ka dažreiz no vielu reakciju vienādo-

jumiempat grūti saprast, kā reakcija noris. Toties šie vienādojumi var

noderēt, lai noskaidrotu, kādu cieto vielu var iegūt, šķīdumu pēc

reakcijas ietvaicējot.

2.6.7. Sāļu hidrolīze

Ja Izšķīdina ūdenī sāļus, kuri ir radušies, vājām bāzēm

reaģējot ar stiprām skābēm, tad iegūtie šķīdumi ir skābi.

Izšķīdušās vielas radīto vides reakciju klasiskā teorija skaidro,
izmantojot priekšstatu par hidrolīzi. Piemēram, amonija hlo-

rīda šķīdumā amonija joni spēj pievienot šķīdumā esošos hidr-

oksīdjonus un veidot vājo, mazdisociēto bāzi NH
4
0H. Turpre-

tim hlorīdjoni šķīdumā esošos ūdeņraža jonus nepievieno, jo
atbilstošā skābe ir pilnīgi disociēta. Hidrolīzes norisi šajā

gadījumā attēlo ar vienādojumu:

NH
+

+ (H
+

+ OH") *± NH
4
0H +H

+

Ja ūdenīšķīdina sāli, kurš ir radies, reaģējot stiprām bāzēm

ar vājām skābēm, tad šķīdums kļūst bāzisks. Tas notiek tāpēc,

ka vājās skābes anjoni pievieno ūdeņraža jonus un šķīdumā
paliek atbilstošs daudzums hidroksīdjonu. Piemēram, nātrija
acetāta hidrolīzi ūdens šķīdumā var attēlot ar šādu vienā-

dojumu:

CH
3
COCr + (H +

+ OH-) ī± CH
3
COOH + OH"

Nātrija joni atbilstošo stipro bāzi (NaOH) neveido, jo tā ir

pilnīgi disociēta.

2. dala

Sāls ir radies no Piemēri Šķīduma reakcija

1) stipras skābes

un stipras bāzes

NaCl, KC1, NaN0
3,

KN0
3

NaF, CH
3
COONa

neitrāla

2) vājas skābes

un stipras bāzes

3) stipras skābes

un vājas bāzes

4) vājas skābes

un vājas bāzes

bāziska

NH
4C1, NH

4N03 - skāba

CH3COONH4 neitrāla, ja p2ŠTA
= piirB

skāba, ja pi$T
A

< piTB

bāziska, ja pifA > p.KB

skāba5) vairākvērtīgas bāzes

un stipras skābes

FeCl
3,

ZnCl
2,

A1(N0
3)3
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2.29. att. Klasiskajā teorijā atsevišķi apskata skābju (bāzu) disociāciju
un sāļu hidrolīzi.Protolītiskajā teorijā visas šīs reakcijas uzskata par

protolītiskām reakcijām jeb protolīzi.

Beidzot, ja sāls_ ir radies no stipras skābes un stipras bāzes,
tad tas ūdens šķīdumā nehidrolizejas. Šāda sals šķīdums ir

neitrāls.

Saļu hidrolīze var radīt skābu vai bāzisku reakciju, bet saļu
šķīdums var but ari neitrāls.

Protolītiskajai teorijai nav vajadzības izveidot priekšstatu par sāļu

hidrolīzi. Saskaņā ar šo teoriju sāļi sastāv no katjonskābēm (ūdens

šķīdumā hidratēti metālu joni, tāpat arī NH
+ ) un anjonbāzēm

(CH3
COO

_

,
Cl

-

v.c). Atbilstoši šo protolītu stiprumam tie reaģē ar

ūdens molekulām, un šo reakciju norise nosaka šķīduma skābumu vai

bāziskumu. Šīs protolīzes reakcijas pēc savas būtības ne ar ko

neatšķiras no daudzām citām protolīzes reakcijām, un tāpēc arī nav

nekādas vajadzības tās izdalītatsevišķā reakciju grupā.

Tātadamonija savienojumu ūdens šķīdumi ir skābi tāpēc, ka NH
+

ir skābe un spēj atdot protonu ūdens molekulām:

NH+
-f H

2
O «2 NH

3 + H
3
0

+

Dzelzs(III) savienojumu ūdens šķīdumi ir skābi tādēļ, ka hidratētie

dzelzs(III) joni ir skābe, pie tam diezgan stipra (protolītiskajam pārim

pK
A

= 2,2):

Fe(OH
2
)3+

-f H
2
O 7± Fe(OH)

2"
+ H

3
O +

Savukārt acetātu šķīdumi ir bāziski tāpēc, ka acetātjoni ir bāze,

kura spēj pievienot protonus:

CH
3
COO" +- H

2
O ?± CH

3
COOH + OH"

2.6.8. Indikatori

Indikatorus lieto, lai uzzinātu, vai šķīdums ir skābs vai

bāzisks (lat. indicator - rādītājs). Indikatori ir organiskas

vielas, kurām piemīt intensīva krāsa un kuras šo krāsu maina

noteiktā pH intervālā. Dažiem parastākiem indikatoriem

krāsas maiņas pH intervāli ir parādīti 2.30. attēlā.

No vairākiem indikatoriem var iegūt tādu maisījumu, kura

krāsa nepārtraukti mainās, ja mainas šķīduma pH. Šādu

Bezkrāsas forma

Sarkanvioletā forma

indikatoru krāsas maiņa ir

saistīta ar to struktūras mainām,

<

Sas forma, bet bāziskā vide

(pH> 10) - sarkanvioietā forma.

2
lt *

.
dala
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2.31. att Titrēšana;

a- biretē atrodas bāzes šķīdums,

koniskajā kolbiņā - tirējamās

skābes šķīdums, kam pielikts

indikators, b- titrēšanas gaitāpa

pilienam pieliek bāzes šķīdumu;

piliena radītais krāsojums pēc

samaisīšanas izzūd, c - stehio-

metriskajā punktā, šķīduma krā-

sa koniskajā kolbiņā izmainās.

2.30.att. Dažu indikatoru krāsas atšķirība no šķīduma pH.

maisījumu sauc par mu^ersālindikatoru. Parasti, ar universāl-

indikatora šķīdumu piesūcina porainu papīru un pēc izžāvē-

šanas tad iegūst universālindikatora papīru. Ja uz tā uznes

pilienu šķīduma un radušos krāsojumu salīdzina ar šim

indikatormaisījumam atbilstošu krāsu skalu, tad ļoti vienkārši

ir iespējams noteikt šķīduma pH.

2.6.9. Skābju un bāzu titrēšana

Skābju un bāzu kvantitatīvai noteikšanai izmanto šo vielu

savstarpējās reakcijas, kuras noris šķīdumos. Šai nolūkā nosa-

kāmās vielas šķīdumu titrē ar atbiistoša reaģenta šķīdumu.

Piemēram, sālsskābes šķīdumu var titrēt ar nātrija hidroksīda

šķīdumu un nātrija hidroksīda šķīdumu savukārt var titrēt ar

sālsskābes šķīdumu. Pirmajā gadījumā par reaģentu izmanto

nātrija hidroksīdu, otrajā -sālsskābi.

Titrēšanas būtība ir reaģenta šķīduma nelieluporciju pielik-
šana nosakāmās jeb titrējamās vielas šķīdumam. Lai zinātu

izlietotā reaģenta šķīduma tilpumu, to pieliek no mērtrauka,

kuru sauc par bireti (2.31. att.). Nosakāmās vielas šķīdumā vēl

arī ievada indikatoru. Indikatorakrāsas maiņa titrēšanas gaitā

signalizē, ka nosakāmā viela ir pilnīgi izreaģējusi un tāpēc

šķīduma reakcija ir mainījusies no skābas uz bāzisku vai arī

otrādi. Tiklīdz saņem šādu signālu, t.i., tiklīdz indikatorakrāsa

k* mainījusies, titrēšanu tūliņ pārtrauc. Zinot, kā nosakāmā

viela reaģē ar reaģentu, un zinot reaģenta koncentrāciju, kā arī

ņemot vērā izlietoto reaģenta šķīduma tilpumu, izskaitļo nosa-

kāmās vielas daudzumuun, ja vajadzīgs, šī daudzumamasu.

Piemēram, lai noteiktu nātrija hidroksīda daudzumu vai

masu, šīs vielas ūdens šķīdumu var titrēt ar sālsskābes šķī-
dumu:

NaOH 4- HCI NaCl 4- H
2
O

2. dala
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Japar indikatoru lietometilsarkano, tad, tiklīdz viss nātrija

hidroksīds ir izreaģējis un šķīdums no pirmā sālsskābes

pārākuma piliena kļuvis skābs, novērojama krāsas maiņa no

dzeltenas uz sarkanu. Šī krāsas maiņa signalizē par to, ka

titrēšana ir jāpārtrauc.

2.7. Oksidēšanās un reducēšanās

Oksidēšanās ir oksidēšanas pakāpes palielināšanu,

reducēšanās - šīs pakāpes samazināšana.

Abi šie procesi noris oksidēšanas-reducešanas reakcijas.
Galvanisko elementu elektrodos tie ir atdalīti viens no otra un

vienā elektrodā noris oksidēšanās, bet otrā -reducēšanās.Elek-

trodu potenciālus var izmantot oksidēšanās-reducēšanās reak-

ciju virziena noskaidrošanai. Elektrolīzes iekārtās arī noris

oksidēšanās un reducēšanās procesi, bet pretējā virzienā nekā

galvaniskajos elementos.

2.7.1. Oksidēšanās-reducēšanās pāris (redokspāris)

Atomjona oksidēšanas pakāpe ir vienāda ar šī jona lādiņu.

Oksidējoties elektroni tiek atdoti un lādiņš palielinās, pie-
mēram:

Fe2+
-e~ -> Fe3+

Cl- - e~ - Cl

Reducēšanās norisē atomjoni elektronus pieņem un jonu

lādiņš samazinās, piemēram:

Fe3+ +e~ -» Fe2 +

Cl + e~ - cr

Kā redzams, atomjoni (un atomi) savā starpā ir pa pāriem
saistīti un izveido oksidēšanās-reducēšanās pārus (redoks-

pārus), piemēram:

Fe3 +

+e~ ī± Fe2+

Cl + c *± cr

To redokspāra jonu (atomu), kuram oksidēšanas pakāpe ir

augstāka, sauc par oksidēto formu (Fe3+
,

Cl), bet otru - par

reducēto formu (Fe2+
,

Cl
-

).
Molekulās un molekuļjonos atomu oksidēšanas pakāpes ir

formāli lielumi. Taču tos var izmantot tāpat kā atomjonu reālās

oksidēšanas pakāpes. Formālā elektronu atdošana un pievie-
nošana tāpat nosaka oksidēšanos un reducēšanos, piemēram:

+

ŠOJ" + 2H +
+ 2<T

+

SO
2

+ H
2
O

Ja oksidēto formu apzīmē
ar ūx un reducēto formu ar Red,
tad redokspāri var Parādīt šādi:

Qx + ze~ j± Red

2. dala
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Formālās pieejas ietvaros te sulfatjona sēra(Vl) atoms

pievieno 2 elektronus un reducējas līdz sulfitjona sēra(lV)

atomam un otrādi. Redokspāra oksidētā forma ir sulfatjons,
reducētā- sulfītjons.

2.7.2. Oksidēšanās-reducēšanās reakcijas

(redoksreakcijas)

Šķīdumos elektroni brīvā veidā uzkrāties nevar. Tāpēc, ja
kāda redokspāra reducētā forma elektronus atdod, tad cita

redokspāra oksidētā forma tos pievieno. Oksidēšanās-reducē-

šanās reakcijās tātad vienmēr piedalās 2 redokspāri. Šo

reakciju būtība ie elektronu apmaiņa starp vienapāra reducēto

un otra pāra oksidēto formu. Piemēram, reakcijā

Sn2+
-f 2Fe3+

-> Sn4+
4- 2Fe2+

katrs alvas(II) jons atdod 2 elektronus, kurus pievieno dzelzs(ll)
jons. Alvas(H) joni ir reducētāji, dzelzs(ffl) joni - oksidētāji.

Redoksreakciju, tāpat kā visu citu ķīmisko reakciju norise

saistīta ar enerģijas izdalīšanos vai patērēšanu. Ja šīs reakcijas
noris speciālos apstākļos, enerģiju var iegūt un patērēt, piemē-

ram, elektriskās enerģijas veidā. Eksistē trīs oksidēšanās-redu-

cēšanās reakciju norises veidi:

1) šķīdumā reducētājs nonāk tiešākontaktā ar oksidētāju un

atdod tam elektronus,

2) galvaniskajā elementā elektroni no reducētajā plūst pie

oksidētāja pa metāla vadu, un šajā elementā norisošo reakciju
tāpēc var izmantot par elektriskās strāvas avotu,

3) elektrolīzes iekārtās elektrisko enerģiju izmanto, lai

izraisītu oksidēšanās-reducēšanās reakciju.

2.32.att. Oksidēšanās-reducēšanās reakciju trīs norises veidi.

2. dala
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2.7.3. Koeficientu atrašana

oksidēšanās-reducēšanās reakciju vienādojumos

Tāpat kā visās ķīmiskajās reakcijās, arī oksidēšanās-reducē-

šanās reakcijās ne atomi, ne elektroni nezūd un nerodas no

jauna. Tāpēc jebkura elementa atomu skaitam reakcijas
vienādojuma kreisajā pusē ir jābūt vienādam ar šī elementa

atomu skaitu vienādojuma labajā pusē. Bez tam arī jonu
summārajam lādiņam vienādojuma kreisajā pusē ir jābūt
vienādam ar jonu summāro lādiņu vienādojuma labajā pusē.
Tas viss ir ievērots, ja vienādojumā koeficientus izliek tā, ka

reducētāja atdoto elektronu skaits ir vienāds ar oksidētāja

pievienoto elektronu skaitu.

Koeficientu izlikšanai oksidēšanās-reducēšanās reakciju
vienādojumos ir izveidotas 2 metodes: oksidēšanas pakāpju
metode un pusreakciju (jonu-elektronu) metode.

Oksidēšanas pakāpju metode. Šī metode ļauj sastādīt gan

jonu reakciju vienādojumus, gan arī vienādojumus, kas rakstīti

ar vielu formulām. Vispirms parāda oksidēšanas pakāpju

maiņu abos redokspāros, kuri piedalās reakcijā. Tad vienādo

atdoto un pievienoto elektronu skaitu un, pamatojoties uz šādu

elektronu bilanci, ievieto koeficientus reakcijas vienādojumā.
Ja alva(II) reducē dzelzi(lH), tad reakcijas vienādojuma

shēma ir šāda:

Sn2+
+ Fe3+

- Sn4+
+ Fe

2+

Rakstot vielu formulas:

SnCl
2

+ FeCl
3
- SnCl

4
+ FeCl

2

Sastāda elektronubilanci:

. Sn2+
- 2e~ - Sn4+ 1

Fe3+
+ e~ -> Fe2+ 2

Labajā pusē te tiek rakstīti skaitļi, ar kuriem jāpareizina
oksidēšanās un reducēšanās procesu vienādojumi, lai atdoto

elektronu skaits būtu vienāds ar pieņemto elektronu skaitu, t.L,
lai būtu sastādīta elektronu bilance. Šie skaitļi kā koeficenti

tiek izmantoti reakcijas vienādojumā:

Sn2+
+ 2Fe3+

-> Sn4+
+ 2Fe2+

Rakstot vielu formulas:

SnCl
2

+ 2FeCl
3

-» SnCl
4 4- 2FeCl

2

Lai pārliecinātos par to, ka vienādojums ir sastādīts pareizi,
jonu reakciju vienādojumā vēl ir jāsaskaita jonu lādiņi kreisajā
un labajā pusē, bet ar vielu formulām rakstītajā reakcijas

vienādojumā - formulvienībās ietilpstošie pretjoni (hlorīdjoni):

+2 + 2 (4-3) =4-4 4- 2 (4-2); 4-8 = 4-8

Abu metožu pamatā ir elek-

tronu bilances sastādīšana. Bi-
lance ir sastādīta pareizi tad,
kad reducētajā atdoto elektronu

skaits ir vienāds ar oksidētāja
pievienoto elektronu skaitu.

2. dala
9



100

vai

2 + 2-3 = 4 + 2 2; 8 = 8

Pusreakciju (jonu-elektronu metode)arī noder jonu reakciju
vienādojumu sastādīšanai. Tā lietojama arī dažādu molekulāru

vielu, organisku vielu oksidēšanās-reducēšanāsreakciju vienā-

dojumu sastādīšanai. Šajā metodē oksidēšanas pakāpes neiz-

manto. Vispirms sastāda oksidēšanās un reducēšanās procesu

jeb pusreakciju vienādojumus, rakstot tieši tos jonus vai

molekulas, kas reakcijā piedalās, t.i., nelietojot formulvienības.

Tad vienādoatomu skaitu abās pusēs. Pēc tam atrod atdoto un

pievienoto elektronu skaitu, salīdzinot jonu summāros lādiņus
pusreakciju vienādojumu abās pusēs. Kad pusreakciju vienā-

dojumi tādā veidā ir sastādīti, tos pareizina ar skaitļiem, lai

atdoto un pievienoto elektronu skaits būtu vienāds. Sastā-

dīšanu pabeidz, pusreakciju vienādojumus saskaitot un tādē-

jādi iegūstot reakcijas vienādojumu.
Ja permanganātjoni skābā ūdens šķīdumā oksidē sērūdeņ-

radi, tad pusreakciju vienādojumus sastāda šādi.

Reducēšanās noris pēc shēmas:

MnO; +H+
-» Mn2+

+ H
2
O

Lai visi kreisajā pusē esošie skābekļa atomi pārveidotos par

ūdens molekulām, nepieciešami 8 ūdeņraža joni:

MnO; + 8H
+

Mn2+
+ 4H

2
0

Tagad kreisajā pusē lādiņu summa ir -1 + 8 (+l) = +7,

bet labajā pusē ir tikai 2 pozitīvi lādiņi. Tātad kreisajā pusē vēl

ir jāpievieno 5 elektroni, jo katram no tiem ir viens negatīvs

lādiņš:

MnO; +8H+
+ se~ - Mn2+

+ 4H
2
0

Reducēšanāspusreakcijas vienādojums līdz ar to ir sastādīts

un var pāriet pie oksidēšanās pusreakcijas vienādojuma
sastādīšanas. Oksidēšanās noris pēc shēmas:

H
2
S -Sļ + 2H+

Kā redzams, lai labajā pusē rastos 2 pozitīvi lādiņi, kreisajai

pusei ir jāatņem 2 elektroni:

H
2
S - 2e~ -Sj + 2H+

Tagad ir sastādīti abupusreakciju vienādojumi. Ja pirmo no

tiem pareizina ar 2 un otro ar 5, tad pievienoto un atdoto

elektronu skaits ir vienāds un pusreakciju vienādojumus var

saskaitīt:

2MnO; + 16H+
+ 10e~ -> 2Mn2+

+ 8H
2
0

5H
2
S - 10e~ - 5Sļ + 10H

+

2MnO; +5H
2
S +16H

+
- 2Mn

2+

+SSI +10H+ +8H
2
0

2. dala
9
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legūtajā reakcijas vienādojumā abas pusēs var nosvītrot

10H+

,
un galīgā veidā vienādojums ir šāds:

+5H
2
S + 6H

+
- 2Mn2+ +5S +8H

2
0

Lai pārliecinātos, ka vienādojums ir sastādīts pareizi, var

saskaitīt katra elementa atomus vienā un otrā vienādojuma
pusē, kā ari pārbaudīt abuvienādojuma pušu summāro lādiņu
vienādību.

Ja pēc tam vēlas pāriet pie reakcijas vienādojuma, kurā ir

vielu formulas, tad visiem joniem ir jāpieraksta pretjoni, tā

iegūstot formulvienības attiecīgajām vielām. Sērskābā šķīdumā
norisošai reakcijai tad dabū šādu vienādojumu:

2KMn0
4

+ 5H
2
S +3H

2
S0

4
->MnS0

4
+SSI +K

2
S0

4
+ 8H

2
0

2.7.4. Elektrodi

Elektrods sastāv no metālaun šķīduma. No vienas elektroda

sastāvdaļas otrā var pāriet lādētas daļiņas - joni vai elektroni.

Tādējādi tiek pārnesti elektriskie lādiņi un metāla elektriskais

potenciāls vairs nav vienāds ar šķīduma potenciālu. Rodas

potenciālu diference(starpība).
Ir zināmi vairāki elektrodu veidi. Te aplūkosim divus no

tiem. '

Pirmā veida elektrodā redokspāra reducētā forma ir metāla

atomi, bet oksidētā forma - šī metālajoni šķīdumā (2.33. att. ā).
Metāla joni tiecas pāriet pie metāla un, pievienojot elektronus,
pārvērsties par atomiem:

Cu2+
+ 2e~ -Cv

Metāla kristālrežģī tāpēc kopelektronu kļūst mazāk un tas

iegūst pozitīvu lādiņu. Savukārt šķīdumā kļūst mazāk arī

pozitīvo jonu un šķīdums iegūst negatīvu lādiņu.
Reizē noris arī pretējais process. Metāla atomi (reducētāji)

cenšas atšķelt savus elektronus un tadkā joni pāriet šķīdumā:

Cv - 2e~ -> Cu2+

Šī procesa norises rezultātā metāls iegūst negatīvāku,
šķīdums - pozitīvāku potenciālu.

Kad ir iestājies līdzsvars un abi procesi noris ar vienādu

ātrumu, starp metālu un šķīdumu eksistē pilnīgi noteikta

potenciālu diference. Šādu līdzsvaru, kur ķīmiskā pārvēršanās
ir saistīta ar potenciālu diferences rašanos starp metālu un

šķīdumu, sauc par elektroķīmisko līdzsvara

Cu2+
+ 2e' ī> Cv

2.33. att. Pirmā veida

elektroda (a) un redoks-

elektroda (b) shematisks

attēlojums.

ikdienā bieži vien, nosaucot

elektrodu, nosauc tikai metālu,
piemēram, saka - vara elek-

trods, platīna elektrods. Tas nav

īsti korekti, jo pats par sevi

metāls vēl nav elektrods. Jāno-

sauc ir arīotra elektroda sastāv-

daļa, piemēram, vara(ll) jonu un

vara elektrods, dzeizs(lll, II)
jonu un platīna elektrods.

2. dala
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Potenciālu diferences lielums ir atkarīgs no redokspāra

redoksīpasībām -no tā, cik stiprs reducētājs irmetāla atomi un

cik stiprs oksidētājs ir metāla joni.
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Caur elektrodu pēc elektro-

ķīmiskā līdzsvara iestāšanās

strāva neplūst. Ja caur elek-

trodu plūst strāva, tad šajā
elektrodā līdzsvara nav.

Nepiedalīšanās redokspro-
cesos nozīmē to, ka attiecīgajos

apstākļos platīna atomi nepār-

vēršas ne par pozitīvi, ne arī par

negatīvi lādētiem joniem.

Redokselektrods (2.33. att. b) sastāv no indiferenta metāla

un šķīduma. Indiferentais metāls dotajos apstākļos nekādos

nepiedalās. Parasti par indiferento metālu

noder platīns. Šķīdumā atrodas redokspāra abas formas, pie-
mēram, Fe3+

un Fe
2+

.
Savā haotiskajā kustībā uzduroties

platīna plāksnītei, Fe3+ cenšas tai elektronu atņemt, bet Fe2+

cenšas ekektronu atdot.

Kadabu šo procesu ātrumi ir kļuvuši vienādiun ir iestājies
elektroķīmiskais līdzsvars, starp platīna plāksnīti un šķīdumu
ir radusies pilnīgi noteikta potenciālu diference. Šīs diferences

lielums ir atkarīgs no redokspāra oksidētās formas oksidētaj-
spējām un reducētās formas reducētājspējām.

Elektroķīmisko potenciālu
var salīdzināt ar ūdens staba

spiedienu. Potenciāls liek elek-

troņiem vados pārvietoties,
ūdens staba spiediens liek ūde-

nim tecēt. Ja ūdensvada krāns ir

aizvērts un galvaniskā elementa

ārējā ķēde pārtraukta, tad salī-

dzinājums izskatās šādi:

Spiediena diferenci Ap var

izmērīt ar manometru, potenciālu
diferenci Af - ar voltmetru.

Atverot krānu, plūst ūdens,

savienojot ar vadu elektrodus,

plūst elektroni.

Standartpotenciālu nosaka

redokspāra vielu daba. Bet

elektroda potenciāls ir atkarīgs
arī no oksidētās formas 0x un

reducētās formas Red koncen-

trācijas, kā arī no elektronu

skaita z, ar ko apmainās 0x un

Red. šo atkarību rāda Nernsta

vienādojums:

0,059 [ox]

z [Red]

2.7.5. Oksidēšanās-reducēšanās potenciāli

(redokspotenciāli)

Elektrodos potenciālu diferenci starp metālu un šķīdumu
tieši izmērīt nevar (2.34. att.). Mēģinot pieslēgt mērinstrumentu

šķīdumam ar vadu, šis vads neiegūst šķīduma potenciālu.
Izveidojas jauns elektrods, kurš zīmējumā apvilkts ar pār-
trauktu līniju un kurā arī pastāv potenciālu diference starp

metāla vadu un šķīdumu. Tātad rodas no 2 elektrodiem sastā-

vošs galvaniskais elements. Mērinstruments rāda potenciālu
diferenci starp galvaniskā elementa elektrodu metāliem.

Lai mērījumu rezultātus varētu salīdzināt, par otru

elektrodu neizmanto vada veidoto elektrodu, bet gan ūdeņraža
standartelektrodu (2.35. att.). Tas ir redokselektrods, kura

platīna plāksnīte ir ievietota sērskābā šķīdumā. Šķīdumā
oksidētās formas koncentrācija ir [H+

] = 1 mol//. Caur šķī-
dumu burbuļo reducēto formu H

2,
kuras spiediens ir 0,l MPa

(1 atm). Šāda elektroda platīna plāksnītes potenciālu pieņem
parnullespotenciālu un visu citu elektrodu metālupotenciālus
mēra attiecībā pret šo potenciālu.

Potenciālu mērīšana shematiski ir parādīta 2.36. attēlā.

Vertikālā svītrlīnija rāda, ka abi šķīdumi ir kontaktā viens ar

otru, bet sajaukties tie nevar. Tātad visās šķīdumu vietās ir

viens un tas pats potenciāls. Mērinstruments rāda starpību

starp pētāmā elektroda metāla plāksnītes potenciālu un

ūdeņraža standartelektroda platīna plāksnītes potenciālu. Šo

starpību sauc par oksidēšanās-reducēšanāspotenciālu (redoks-
potenciālu).



103

Ja redokspāru jonu koncentrācijas šķīdumā ir 1 mol/Z, tad

redokspotenciālu sauc par standartpotenciālu un apzīmē ar E°.

Dažiem redokspāriem standartpotenciālu skaitliskās vērtības

ir dotas 2.10. tabulā.

2.10. tabula

Bažu redokspāra standartpotenciāli ūdens šķīdumos

V. F. H. Nernsts (1864-
-1941) bija vācu fiziķis. No 1887.
gada līdz 1890. gadam strādāja
Leipcigas universitātē par

V. Ostvalda asistentu, pēc tam

Heideibergā, Gētingenā, Berlīnē.

Izstrādājis galvanisko elementu

teoriju (1889), formulējis šķīdī-
bas reizinājumu (1889), atradis

vielu sadalīšanās likumību eks-

trakcijas sistēmās (1890), for-
mulējis trešo termodinamikas

likumu (1905).

2.34. att. Potenciālu dife-

renci starp elektroda

metālu un šķīdumu iz-

mērītnevar, jo vads šķī-
dumā izveido otru elek-

trodu, kurš apvilkts ar

pārtrauktu līniju.

2.36. att. Elektrodapotenciāla mērīšana:

a - pirmā veida elektrodam, b - redokselektrodam.

2.35. att. Ūdeņraža stan-

dartelektrodashēma.

Oksidētā

forma

Reducētā

forma
E°,V

F
2

4- 2e~ ī± 2F"

Co3+
+ e" ?± Co

2+

4-2,77

4-1,95

H
2
0

2 + 2H
+

+ 2e~ ?± 2H
2
0

MnO; +8H
+

+ 5e~ *± Mn2+
+ 4H

2
0

4-1,77

4-1,51

Cl
2

+ 2e~ ?± 2Cr 4-1,359

0)
,—i

OD-

ti

a
cu

0
2

+ 4H+
4- 4e" *± 2H

2
0

Br
2

4- 2e~ 2Br~

Ag +
4- e" Ag

Fe3+ + g- Fg2+

+ 1,229

+ 1,087

+0,779
s

Ē
Cu

co

w

B

g
Cu

-t->
CO

I
2

+ 2e~ ī± 2r

0
2 4- 2H

2
0 4- 4e~ 5± 40H"

Cu
2+

4- 2e~ «± Cu

+0,771

+0,536

+0,401

ic?

10)

co

O

Cu
2+

4- e~ ■ «± Cu +

+0,354

+0,159
ic?

10)
o

2H+
4- 2e~ H

2 0,000

Fe
2+

4- 2e~ Fe

Zn2+
4- 2e~ Zn

-0,473

-0,764

2H
2
0 4- 2f?" j± H

2 4- 20H"

Al3+
4- 3e~ 4± AI

-0,818

Mg
2+

+ 2e~ ī+ Mg

Na +
4- e" Na

-1,66

-2,37

-2,713

Li* 4- e~ i± Li -3,04



No 2.10. tabulas datiem redzams, ka oksidētāju un

reducētāju stiprums ir savstarpēji saistīts. Jo redokspāra
oksidētā forma ir stiprāks oksidētājs, jo reducētā forma ir

vājāks reducētājs, un otrādi.

2. daļa
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Saskaņā ar Nernsta vienā-
dojumu potenciālu ietekmē art

oksidētās un reducētās formas

koncentrācija. Taču to var uz-

skatīt tikai par standartpoten-
ciāla korekciju, ko nosaka elek-

troda vielu ķīmiskā daba.

Sausā baterija:
1-anods (cinka apvalks);

2 - katods (grafīta stienis);
3 - Mn02,

NH4Cl
un ogles

pasta. Bateriju lietojot, elektroni

no anoda caur patērētāju plūst
uz katodu:

anodreakcija: Zn->Zn
2+ +

2e-

katodreakcija: 2NH4+ +2MnO2+

+ 2e->< Mn2Q3+ 2NH3+ H2O

2.7.6. Oksidēšanās-reducēšanās reakciju virziens

Pēc redokspāru standartpotenciāliem var noskaidrot oksi-

dēšanās-reducēšanās reakciju virzienu. Elektronus vienmēr

pievieno stiprākais oksidētājs, kura redokspārim ir lielākā

standartpotenciāla vērtība. Sos elektronus atdod otra pāra
reducētā forma, un šim pārim standartpotenciāla vērtība ir

mazāka. Aplūkosim divus piemērus.
Galvanisko elementu 2.37. attēlā a veido divi pirmā veida

elektrodi. Atbilstoši standartpotenciāliem vara plāksnīte attie-

cībā pret cinka plāksnīti ir uzlādētapozitīvi. Tāpēc cinka atomu

atdotie elektroni pa vadu plūst uz vara plāksnīti, kur tos pie-
vieno vara joni. Noris šāda reakcija:

Cu2+ +Zn-> Cv + Zn2+

Ja poraino starpsienu, kura attēlā ir parādīta ar vertikālo

svītrlīniju, izņem, tad elektroniem vairs nav jāceļo pa vadu.

Vara joniem uzduroties cinka plāksnītei, tie tieši no cinka

atomiem atņem elektronus un pārvēršas par vara atomiem.

Noris tā pati reakcija, kas galvaniskajā elementā, tikai vara

atomi nepapildina vara plāksnītes kristālrežģi, bet izdalās uz

cinka plāksnītes.

Analoģiski var apskatīt reakciju, kura noris 2.37. attēlā b

parādītajā galvaniskajā elementā. Dzelzs(ll) jonu atdotie

Dzīvsudraba baterija. Šāda

tipa baterijas lieto rokas pulk-
steņos.

2.37.att. Redoksreakciju virziena noskaidrošana:

a-varauncinka redokspāriem, b - hlora un dzelzs redokspāriem.
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2.38. att. Dažu redoksreakciju virzienanoskaidrošana.

elektroni pa vadu nokļūst uz attēla kreisajā pusē esošās platīna
plāksnītes, un tos pievieno šķīdumā esošās hlora molekulas.

Noris reakcija:

Cl
2

+ 2Fe
2+

-* 2CI" 4- 2Fe3 +

Ja izņem poraino starpsienu un šķīdumus samaisa, tad

noris tā pati reakcija. Tikai elektroni neceļo pa vadu, bet

dzelzs(ll) joni tos atdod hlora molekulām tiešās sadursmēs.

Standartpotenciālu nozīmi redoksreakciju virziena noskaid-

rošanā var padarīt uzskatāmāku, ja to vērtības attēlo grafiski
(2.38. att.). Ar bultiņām attēlā ir parādītas standartpotenciālu
diferences. Diference, kura apzīmēta ar ciparu 1, rāda, ka hlora

molekulas spēj oksidēt dzelzs(ll) jonus. Bet šīs molekulas spēj
oksidēt arī vara atomus (diference 2) un cinka atomus (dife-
rence 3). Redzams arī, ka skābju šķīdumos esošie H+ spēj
oksidēt cinka atomus (diference 4), bet nespēj oksidēt vara

atomus. Tāpēc cinks skābēs šķīst, bet varš ne. Beidzot, dife-

rence 5 rāda, ka vara joni. spēj oksidēt cinka atomus.

Svina akumulators:

1 - elektrolīts (38 %

sērskābes šķīdums); 2 - anods

(svina režģis, kas pildīts ar

porainu svinu); 3 -katods (svina
režģis, kas pildīts ar PbO2).

Akumulatoru lietojot, elek-

troni caur patērētāju (automobilī
aizdedze, starteris) plūst no

anoda uz katodu:

anodreakcija: Pb + HSO4- ->

-> PbSQ4 +H +
+ 2e-

katodreakcija: Pb
O2 + HSO4-+->

-> 3H
+ +

2e- ->

-> PbSO4 + 2H2O

2. dala
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Gdenī izšķīdušo skābekli

var noteikt, pieliekot ūdenim

mangāna(ll) hidroksīdu. Skābek-

lis mangānu(ll) oksidē par man-

gānu(lV):

2Mn(QH)2 4- 0
2 4- 2H

2
Q -

2Mn{QH)4
Pēc tam pieliek kālija

jodīdu un paskābina:

Mn(OH)4 4- 2KI 4- 4HCI

-MnCI
2

4-1
2 4- 2KCI 4- 4H

2
Q

Radušos jodu notitrē ar nāt-

rija tiosulfāta šķīdumu:

l2 4- 2Na
2

S
2

Q
3

-*

-> 2Nal 4- Na
2

S
4

G
6

Par indikatoru noder cietes

šķīdums: ciete ar jodu dod zilu

krāsojumu. Titrē tikmēr, kamēr

izzūd zilais krāsojums.

2.7.7. Oksidētāju un reducētāju titrēšana

Oksidētāju un reducētāju kvantitatīvai noteikšanai var

izmantot titrēšanu. Oksidētāju šķīdumus šai nolūkā titrē ar

reducētāju šķīdumiem un otrādi.

Piemēram, lai noteiktu dzelzs(ll) jonu daudzumu, šo jonu

šķīdumu titrē ar permanganātjonu šķīdumu. Titrēšanas gaitā
noris reakcija starp dzelzs(ll) joniem, kuri atdod elektronus, un

permanganātjoniem, kuri šos elektronus pievieno:

5Fe2+
+ MnO; 4- 8H

+
- 5Fe3+

+ Mn
2+

+ 4H
2
0

Rakstot pretjonus un lietojot formulvienības, šo vienādo-

jumu var pārveidot:

10FeSO
4 + 2KMn0

4 + 8H
2
S0

4
-> Fe

2(S04)3 + 2MnS0
4 +

+ K
2
S0

4
4- 8H

2
0

Permanganātjoniem ir intensīvi violets krāsojums. To var

izmantot, lai uzzinātu, kad pieliktais šo jonu daudzums kļūst
stehiometrisks, t.i., atbilstošs koeficientiem reakcijas vienādo-

jumā. Reakcija noris tik ilgi, kamēr uz katriem 5 dzelzs(ll)

joniem nav pielikts pa permanganātjonam. Pēc tam šī reakcija
vairs norisēt nevar, jo visi dzelzs(H) joni ir oksidēti par

dzelzs(lQ) joniem. Pirmais ļoti niecīgais permanganātjonu

pārākums titrējamajā šķīdumā rada rozā krāsojumu. Tiklīdz

parādās šis krāsojums, titrēšanu izbeidz.

Zinot permanganāta šķīduma koncentrāciju un ar bireti

izmērot pieliktā šķīduma tilpumu, var izskaitļot gan dzelzs(ll)
jonu daudzumu, ganarī šī daudzumamasu.

2.7.8. Elektrolīze

Ķīmiskai reakcijai norisot galvaniskajā elementā, enerģija
izdalās elektriskās enerģijas veidā. Elektrolīzē turpretim
elektrisko enerģiju izmanto, lai nodrošinātu ķīmisko reakciju
norisi. Elektrolīzes iekārtā notiek reakcijas, kuru virziens ir

pretējs galvaniskā elementa reakcijām.

Galvaniskajā elementā, kurš shematiski ir parādīts 2.39.

attēlā a, noris reakcija

Cu2+ +Zn -> Cv + Zn2+

Elektrisko enerģiju var izmantot, ieslēdzot vadā, pa kuru

plūst elektroni, elektrisko enerģiju patērējošu iekārtu.

Galvanisko elementu var pārvērst par elektrolītisko ietaisi,

ieslēdzot minētajā vadā sprieguma avotu. Šī avota «+» vads

jāpieslēdz pie galvaniskā elementa «+» vadaun «-» vads -pie
«-» vada. Ja ārējā sprieguma avota spriegums ir lielāks par

2. dala
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2.39.att. Elektronu kustības virziens un strāvas plūšanas virziens

galvaniskajā elementā (a) un elektrolīzes ietaisē (b).

galvaniskā elementa potenciālu diferenci, noris elektrolīze

(2.39. att. b).
Ārējais sprieguma avots vara plāksnītē rada pozitīvu

lādiņu. t.i., elektronu iztrūkumu. Šo iztrūkumu cenšas mazināt

vara atomi, atstājot 2 elektronus plāksnītes kristālrežģim un

jonu veidā pārejot šķīdumā (anodšķīšana):

Cv - 2<r -> Cu2+

Vara plāksnītes un vara jonu saturoša šķīduma veidoto

elektrodu sauc par anodu. Anodā vienmēr noris oksidēšanās

process.

Cinka plāksnītei ārējais sprieguma avots piešķir negatīvu

lādiņu. Tajā tātadir elektronu pārākums, kuru cenšas mazināt

cinka joni:

Zn2+
+ 2e~ -Zn

Cinka plāksnīte un cinka jonus saturošais šķīdums veido

elektrodu, kuru sauc par katodu. Katodā vienmēr noris

reducēšanās process.
_

Apvienojot katoda un anodā norisošo procesu vienādo-

jumus, iegūst elektrolīzes reakcijas vienādojumu:

Cv + Zn2+
- Cu2+ +Zn

Kā redzams, šī reakcija tiešām noris pretējā virzienā nekā

reakcija galvaniskajā elementā.

Elektrods, kuri galvaniskajā
elementā ir anods, elektrolīzes

iekārtā ir pārvērties par katodu.

Analoģiski galvaniskā elementa

katods elektrolīzes iekārtā ir

pārvērties par anodu.

Strāvai plūstot caur elek-

trodiem, to potenciāli vairs nav

vienādi ar līdzsvara potenciā-
liem. Atšķirību sauc par virs-

spriegumu. Dažreiz virssprie-
gums var radīt būtisku korekciju
elektrolīzei nepieciešamā sprie-
guma aprēķināšanā.

2.7.9. Elektrolīzes procesi ūdens šķīdumos

Ūdens šķīdumos bez izšķīdināto vielu katjoniem un

anjoniem atrodas arī ūdeņraža joni, hidroksīdjoni un ūdens

molekulas. Aplūkojot elektrolīzes norises, jāņem vērā šo jonu
un molekulu spējas oksidēties vai reducēties.
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Elektrolīzi var izmantot ļoti
tīru metālu iegūšanai. Piemē-

ram, vara rafinēšanā attīrāmo

varu lieto kā anodu. Noris

anodšķīšana:

Cv Cu
2+

-I- 2e~

Arī aktīvākie piemaisījum-
metāli oksidējas:

Zn -> Zn
2+

+ 2e~

Fe -* Fe
2+

+ 2e~

Neaktīvākie piemaisījumi

(zelts, sudrabs, platīns) neok-

sidējas, jo spriegums šādu pro-

cesu norisei nav pietiekami liels.
Šie piemaisījumi veido nogul-

snes, kuras var izmantot minēto

metālu iegūšanai.
Par katodu izmanto attīrīta

vara plāksnes. Elektrolīzes ie-

kārtai pieslēdz tādu spriegumu,
lai norisētu tikai vara katod-

nogulsnēšana:
Cu

2+
+ 2e~ -> Cv

Tādējādi no netīrā vara vei-

dotais anods šķīst un uz katoda

gulsnējas ļoti tīrs varš.

Katoda elektronus no metālaplāksnītes saņem un reducējas
vai nu izšķīdināto vielu katjoni, vai arī ūdensmolekulas.Pārim

2H
2
0 + 2e~ ?± H

2
+ 20H"

standartpotenciāla vērtība ir -0,818 V. Elektronus pievieno
izšķīdinātās vielas katjoni tad, ja to veidotiem redokspāriem ir

algebriski lielākas standartpotenciālu vērtības. Piemēram,
cinka joniem ir stiprāka tieksme pievienot elektronus nekā

ūdens molekulām, jo pāra Zn2+/Zn standartpotenciāls ir

-0,764 V. Noris cinka jonu, nevis ūdensmolekulu reducēšanās:

Zn2+
+ 2e~ -> Zn

Magnija joniem tieksme pievienot elektronus ir mazāk

izteikta nekā ūdens molekulām, jo pārim Mg2+/Mg standart-

potenciāls ir -2,37 V. Tāpēc, elektrolizējot magnija jonus satu-

rošus šķīdumus, reducējas ūdens molekulas:

2H
2
0 + 2e~ -> H

2
+ 20H"

Anodā norisošie procesi ir atkarīgi gan no šķīdumā esošo

jonu un molekulu spējām atdot elektronus, gan arī no anoda

cietās vielas materiāla. Te jāaplūko 2 gadījumi: ja anoda cietā

viela ir oksidēties spējīgs metāls un ja anoda cietā viela ir

indiferenta.

Ja anoda cietā viela ir metāls, kura atomi spēj atdot

elektronus, tad anodprocesā šie atomi pārvēršas par joniem,
kuri pāriet šķīdumā:

Cv - 2e~ -* Cu2+

t.i., anoda cietā viela elektrolīzes procesa norises rezultātā

šķīst. Tā tas notiek visos tajos gadījumos, kad atbilstošo

redokspāru standartpotenciāli ir mazāki par +1,229 V. Šāds

potenciāls ir pārim, kurš izveidojas tad, ja elektronus atdod

ūdens molekulas:

2H
2
0 -4e~ «± 0

2
+ 4H

+

Tātad tādas anoda cietās vielas ka sudrabs, varš, dzelzs, cinks

elektrolīzes procesā šķīst, jo to atomi vieglāk atdod elektronus

nekā ūdens molekulas.

Cita situācija izveidojas tādos gadījumos, kad anoda cietās

vielas materiāls ir indiferents, t.L, dotajos apstākļos nekādos

oksidēšanās procesos nepiedalās. Tādi materiāli ir grafīts,

platīns. Šādos gadījumos anjoni Cl", Br~, 1~, S
2"

oksidējas par

Cl
2,

Br
2,12,

S. Bet skābekli saturošie anjoni SO
2

", CO
2

,", P0
4

"

v. tml. neoksidējas, jo ūdens molekulas savus elektronus atdod

vieglāk nekā šie anjoni.
Piemēram, lietojot platīna plāksnītes un elektrizējot nātrija

sulfāta Na
2
S0

4
ūdens šķīdumu, noris šādi procesi:

2. daļa



katodā 2H
2
0 + 2e~ -H

2
+ 20HT

anodā 2H
2
0 - 4e~ -» 0

2
+ 4H
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Tātad patiesībā te noris ūdens elektrolītiska sadalīšana, pie
tam katodšķīdums kļūst bāzisks un anodšķīdums -skābs.

2.8. Kompleksie savienojumi

2.8.1. Komplekso elementārobjektu izveidošanās

Reakcijas starp dažādu ķīmisko elementuatomiem vispirms
noris kā radikāļreakcij as. Atomiem vai nu pamatstāvoklī, vai

arī ierosinātā stāvoklī ir nesapāroti elektroni, kuri tiek

izmantoti saites elektronu pāra izveidošanai. Piemēri:

Kad visi nesapārotie elektroni saišu veidošanai ir izmantoti,

vēl ir iespēja saitēm veidoties pēc donorakceptora mehānisma.

Piemēram, amonjaka molekulā slāpeklim ir viens nedalītais

elektronu pāris, ūdens molekulā skābeklim ir divi tādi pāri,
kurus var izmantot ķīmisko saišu veidošanai. Savukārt cinka

jonam cinka hlorīdāun alumīnija jonam alumīnija fluorīdā ir

brīvas orbitāles, kuras var izmantot saišu veidošanai pēc

donorakceptora mehānisma. Tāda brīva orbitāle ir arī ūdeņ-
raža jonā H+

.

Elementārobjektus, kuri rodas, radikaļreakcijās izveidota-

jām daļiņām reaģējot savā starpā pēc donorakceptora mehā-

nisma, sauc par kompleksiem elementārobjektiem. Piemēri:

H3N: + H
+ NH* Amonija jons

H2O: +H
+

*~ H
3
ot Hidroksonija jons

Savienojumi, kuri ir radu-

šies, reakcijām norisot pēc radi-

kāļmehānisma, var savā starpā
reaģēt pēc donorakceptora me-

hānisma. Tā veidojas komplek-
sie savienojumi.

Kompleksā elementarobjek-
ti ir kompleksveidotājs un ligan-
di. Var būt arī ārējā sfēra, bet

tās var arī nebūt.

Komplekso elementārobjek-
tu stabilitāte ir ļoti dažāda, un ir

zināmi gan mazstabili, gan arī

ārkārtīgi stabili kompleksi.

Kompleksajiem savienoju-
miem ir svarīga nozīme kā teh-

noloģiskajos procesos, tā arī

dzīvības norisēs. Arī fotosintēze

un skābekļa transports dzīvos

organismos ir saistīti ar kom-

plekso savienojumu izveidošanos

un sairšanu.

Kompleksie savienojumi
veidojas, ligandiem koordinējo-
ties ar kompleksveidotājiem.

Koordinācijas teoriju radīja
Šveices ķīmiķis A. Verners

(1866-1919). No 1893. gada
viņš bija Cīrihes Universitātes

profesors. Pētījis komplekso

savienojumu izomēriju. Koordi-

nācijas teorijas izklāstam veltījis
1905. gadā izdoto grāmatu
"Jaunākie uzskati neorganiskās
ķīmijas jomā".



110

ZnCl
2

+ 2CI~ [ZnCIJ2- tetraMorocinkatjons

Ligandu izvietojums ap

kompleksveidotāju biežāk sasto-

pamajos kompleksajos savieno-

jumos.

A1F
3

+ 3F [AIF6]
3 heksafluoroaluminatj ons

Zn2+SZn(OH)+SZn(OH)
a
S [Zn(OH)

3
r J2~

ri Jtl

iļk
rl ri

Zn(OH)2

nogulsnes

Veidojoties cinka hidroksokompleksiem, cinka jona brīvās

orbitāles tiek izmantotas, lai hidroksīdjona nedalītais elektronu

pāris kļūtu kopējs abiem joniem. Pavisam tā var pievienoties
4 hidroksīdjoni. Pēc 2 hidroksīdjonu pievienošanās ir radusies

kompleksa daļiņa, kurai vairs lādiņa nav. Ja tādu daļiņu
šķīdumā ir pietiekami daudz, izveidojas Zn(OH)

2
nogulsnes. Ja

hidroksīdjonu koncentrāciju šķīdumā palielina, pievienojas vēl

divi OH~ un rodas kompleksa daļiņa Zn(OH)
2
.

-

. Līdzsvarus var

virzīt uz vienu vai otru pusi, ja šķīdumā maina H+
, resp., OH"

jonu koncentrāciju. Palielinot hidroksīdjonu koncentrāciju,

izveidojas nogulsnes, kuras pēc tam izšķīst. Turpretim, ja šādi

iegūtā šķīdumā ievada H+ jonus, kuri saista OH~ jonus, tad

līdzsvari virzās pa kreisi. Nogulsnes atkal rodas, bet pēc tam

izšķīst.
Visiem apskatītajiem kompleksajiem elementārobj ektiem,

izņemot ZnCl
2,

ir pozitīvs vai negatīvs lādiņš. Pievienojot tiem

pretēji lādētus jonus, iegūst elektroneitrālas formulvienības.

Tādu formulvienību kopu sauc par kompleksu savienojumu.
Piemēri:

NH
4
CI, Na

2[Zn(OH)J, Na
3
[AlF

6
], Na

2[ZnCIJ, (H3O)2[ZnCIJ
jeb H

2
[ZnClJ

Pie kompleksiem savienojumiem ir jāpieskaita ari ūdens

šķīdumos esošās ZnCl
2

molekulas.

2.8.2. Komplekso savienojumu sastāvdaļas

Kompleksais elementārobjekts satur centrālo atomu (jonu)

jeb kompleksveidotāju, ap kuru grupējas jeb koordinējas (no
lat. co - ar, kopā, ordinatus - sakārtots) citi atomi (joni).
Koordinētie atomi (joni) var būt arī molekulu sastāvā, un tad

kompleksveidotājiem ir piesaistītas attiecīgo vielu molekulas.

Ar kompleksveidotāju saistītos atomus (jonus) sauc par

ligandiem. Arī piesaistītās molekulas sauc par ligandiem

(ligare- lat. apvienot, saistīt). Ligandi veido iekšējo kompleksa
sfēru. Formulās kompleksveidotāju kopā ar ligandiem parasti
ieslēdz kvadrātiekavās. Tas ir kompleksais jons. Ar jonu saitēm

kompleksais jons piesaista pretēji lādētus jonus, kuri veido

2. dala
s



111

ārējo sieru. Ja kompleksajam elementārobjektam lādiņa nav,

tad tamnav arī ārējās sfēras.

Piemēri.

Kompleksā jona lādiņš ir vie-

nāds ar visu tajā ietilpstošo

jonu lādiņu algebrisko

summu:

4-2+4(-l) = -2

Kompleksais jons

Kompleksveidotājs ir N(—III), li-

gandi H(I). lekšējā sfērā atrodas

4 ligandi. Kompleksā jona lādiņš ir |~ H ļ +

-3+4(+ 4) = +1. Arējā sfērā jono- u-m'.u ri -

gēni ir saistīts hlorīdjons. Ūdens
NH

a
Cl J eb H-?/ H Cl

šķīdumos amonija hlorīds eksistē L H

NH+ un Cl" jonu veidā.

Kompleksveidotājs ir Ag(I), ligandi ir amonjaka molekulas. Ar kom-

pleksveidotāju ir saistīts amonjaka molekulu slāpeklis. Kompleksajam

jonam lādiņu nosaka kompleks veidotāja lādiņš, jo ligandi ir elektro-

neitrāli. Arējā sfērā jonogēni ir saistīts nitrātjons. Ūdens šķīdumos šis

kompleksais savienojums eksistē [Ag(NH3)]
+

un NO" jonu veidā.

H H ]+

Ag(NH3)2 N0
3

jeb HUNIAgt NI H NO7
•• ••

H H

Analītiskajā ķīmijā metāla

jonu titrēšanai izmanto komplek-
sonu šķīdumus. Parastākais

kompleksons, kuru sauc arī par
tritonu B, ir dinātrija etilēndi-

amīntetraacetāts. Etilēndiamīn-

tetraacetātjons satur 4 skābekļa
atomus, kuri var koordinēties ap

metāla jonu, izmantojot vai nu

savus negatīvos lādiņus, vai arī

nedalītos elektronu pārus. Bez

tam šis jons satur vēl 2 slāpekļa
atomus, un tie koordinācijai var

izmantot nedalītos elektronu

pārus.
Titrējot ar kompleksona

šķīdumu, var ērti noteikt ūdens
cietību, t. i., kalcija un magnija
jonu summāro koncentrāciju
ūdenī. Var noteikt arī daudzus

citus metālu jonus.

2.8.3. Nomenklatūra

Ķīmisko saiti, kura kompleksajos elementārobjektos ir

izveidojusies pēc donorakceptora mehānisma, bieži vien sauc

arī par koordinatīvu saiti. Kompleksos savienojumus dēvē arī

par koordinācijas (koordinatīviem) savienojumiem. Ligandu

skaitu kompleksajā elementārobjektā sauc par koordinācijas

skaitli. Visbiežāk tas ir 6, 4 un 2.

Formulās kvadrātiekavās vispirms raksta kompleksveido-

tāju, pēc tam ligandus. Taču, kompleksos savienojumus nosau-

cot, vispirms nosauc ligandus un pēdējo - kompleksveidotāju.
Ja ligandi ir neitrālas molekulas, tad to nosaukumi netiek

mainīti. Izņēmums ir H
2
O un NH

3
molekulas:

H
2
O nosauc "akva" (agrāk "akvo"),

NH
3

nosauc "amīn".

2. dala
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Koordinētu anjonu nosaukumos galotni -īds apmaina

pret -o. Galotnēs -āts, -īts -s apmaina pret -o. Piemēri:

F" - fluoro

Cl" -hloro

OH" -hidrokso

SO2
." - sulfato

S0
3

~

-sulfīto

S
2
0

3

"

- tiosulfato

Kompleksā savienojuma nosaukumā vispirms min katjonu,
tad anjonu. Koordinēto atomu (jonu) skaitu uzrāda ar grieķu
skaitļavārdiem mono, di, tri, tetra, penta, heksa utt. Sarežģī-
tāku ligandu gadījumā lieto bis, tris, tetrakis, pentakis, heksa-

kis utt. Kompleksa anjona nosaukums vienmēr beidzas ar

galotni -āts. Kompleksveidotāja oksidēšanas pakāpi norāda ar

romiešu cipariem.
Piemēri:

Na
3
[AlF

6
] -nātrija heksafluoroalumināts(Hl)

Na
2[Zn(OH)J -nātrija tetrahidroksocinkāts(ll)

ZnCl
2
-cinka hlorīds jeb dihlorocinkāts(ll)

[Ag(NH
3
)JN0

3
- diamūisudraba(l) hlorīds

[Cr(H
2
o)

6
]Cl3 - heksaakvahroma(lll) hlorīds

[CrCl3(H2o)3
] - triakvatrihlorohroms(ni)

[Al(OH)(H
2
0)

5
]2+

-pentaakvahidroksoalumīnija(in) jons
Na

3[Ag(S2
0

3)2
] - nātrija bis(tiosulfato)argentāts(l)

2.8.4. Kompleksu stabilitāte

Komplekso elementārobjektu stabilitāti raksturo ar šo

objektu veidošanās reakciju līdzsvara konstantēm. Tās sauc

par stabilitātes konstantēm. Piemēram, ja alumīnija joni pie-
vieno fluorīdjonus un veidojas [AIF

6
]3 ~, tad šī jona stabilitāti

raksturo konstante līdzsvaram

Al3+
4- 6F" j± [AIF6]

3~

Tā ir šāda:

X =

3
= 1020,83

stab
[A13+][F"]6

Kompleksais jons šajā gadījumā ir ļoti stabils, un stehio-

metriskās attiecībās ņemti Al3+
un F" daudzumi praktiski

pilnīgi pārvēršas par [AIFJ3 "

joniem.
Ja kompleksiem koordinācijas skaitlis ir vienāds, tad par to

stabilitāti var spriest, tieši salīdzinot stabilitātes konstantes.

2. dala
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Piemēri.

Hlorīdkompleksi ar koordinācijas skaitli 4:

[HgCIJ2-

lg if
stab

= 15,22, ļoti stabils

[AgCIJ
3-

Īgstat = 5,92, stabils

[ZnClJ
2-

= -1.52, visai nestabils

Amonjakāti ar koordinācijas skaitli 6:

[Co(NH3
)
6]

3+ lg#stab
= 35,21, ārkārtīgi stabils

[Co(NH3)6]
2 +

= 4,39, samērā stabils

[Cu(NH
3)J

2+ lg = 8,90, stabils

[Ni(NH3)
6
]
2+

lgifstab
= 8,31, stabils

[Mg(NH
3
)
6
]2+ lg K

at&b
= -3,29, praktiski nemaz neveidojas

2.8.5. Komplekso savienojumu nozīme

Starp kompleksajiem un parastajiem savienojumiem robežu

novilkt nav viegli. Tā, piemēram, ja ZnCl
2

rodas radikāļ-
reakcijā, kura noris starp Zn un Cl atomiem, tad tas nav

uzskatāms par kompleksu savienojumu. Turpretim, ja šis

savienojums rodas, pie cinka jona Zn2+ donorakceptora veidā

pievienojoties hlorīdjoniem Cl
-

,
tad tas ir viens no kom-

pleksiem virknē ZnCl +

,
ZnCl

2,
[ZnCl

3
]
_

, [ZnClJ 2-
.

Taču pēdējie
divi šīs virknes locekļi var izveidoties tikai donorakceptora

reakcijas norises rezultātā. Tāpēc tie ir pilnīgi viennozīmīgi
atzīstami par kompleksiem savienojumiem.

Kompleksus veidojumus var saskatīt arī cietu vielu kristāl-

režģos. Tā, piemēram, nātrija hlorīda kristālos ap katru nātrija
jonu atrodas 6 hlorīdjoni. Savukārt apkatru hlorīdjonu atrodas

6 nātrija joni. Abos šajos kompleksajos veidojumos koordinā-

cijas skaitlis ir 6.

Ķīmijā un ķīmiskajā rūpniecībā izmanto daudzus komplek-
sus savienojumus. Piemēram, lai iegūtu alumīniju, elektrolizē

izkausētu alumīnija oksīdu A1
2
0

3. Taču tas kūst tikai apmēram

2050 °C temperatūrā. A1
2
0

3
maisījums ar kriolītu Na

3[AlF6],
kurš satur 6—B % A1

2
0

3,
kūst jau 800—1000 °C temperatūrā.

Etilēndiamīntetraacetātjons

2. dala
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Dzīvnieku un arī cilvēka šūnas ar skābekli apgādā asinīs

esošais hemoglobīns. Kompleks veidotājs tajā ir dzelzs(ll) jons.

Ap šo jonu koordinējas samērā sarežģītas organiskas vielas

molekulas sastāvā ietilpstošie 4 slāpekļa atomi. Koordinējas vēl

arī olbaltumviela, kuru sauc par globulīnu. Plaušās, kur 0
2

molekulu ir samērā daudz, ar kompleksveidotāju saistās vēl arī

viena skābekļa molekula. Izveidojas oksihemoglobīns. Kad

asinis oksihemoglobīnu aiztransportē uz tām organisma
vietām, kur jānoris oksidēšanās procesiem, oksihemoglobīns
nonāk vidē ar mazu skābekļa saturu. Šādos apstākļos koordi-

natīvi piesaistītā 0
2

molekula atdalās un to var izmantot

oksidēšanās procesiem. Shematiski teikto var attēlot šādi:

2.9. Aprēķini

Racionālai aprēķina veikšanai vispirms sastāda fizikālo

lielumu sakarību jeb, kā parasti saka, sastāda matemātisko

formulu. To izdara, ar loģiskiem spriedumiem saistot savā

starpā vienkāršākās un labi zināmās sakarības atbilstoši

risināmā uzdevuma saturam. Tad vispārīgo apzīmējumu vietā

ievieto uzdevumā dotos fizikālos lielumus un izdara darbības.

Ar skaitliskajām vērtībām darbības visērtāk veikt, lietojot
elektroniskos kabatas skaitļotājus. Darbības ar mērvienībām

bieži vienvar veikt galvā. Aprēķina rezultāts ir fizikāls lielums,
kuru uzrādakā skaitliskās vērtības reizinājumu ar mērvienību.

Nepareiza un izskaužama ir aprēķina rezultāta mērvienību

ieslēgšana iekavās. Parasti to dara tad, kad matemātiskajā
sakarībā nav ievietoti fizikālie lielumi, bet gantikai šo lielumu

skaitliskās vērtības. Šāda rīcība nav korekta, bet vēl

nekorektāk ir rezultāta mērvienību likt iekavās.

Ja aprēķinus veic ar parastajām aritmētikas metodēm, ir

mērķtiecīgi atommasu, molmasu un citu lielumu skaitliskās

vērtības vispirms noapaļot, vadoties no neprecīzākās skaitlis-

kās vērtības. Taču, ja aprēķini tiek izdarīti ar kabatas elektro-



115

nisko skaitļotāju, pareizāk ir skaitliskās vērtības ievadīt

skaitļotājā tādas, kādas tās ir atrodamas izziņu avotos.

Rezultātu tad noapaļo aprēķina beigās, ņemot vērā neprecīzāko
skaitlisko vērtību.

Veicot saskaitīšanas un atņemšanas darbības, rezultāta

pēdējo decimālciparu nosaka pēdējais decimālcipars
neprecīzākajā saskaitāmajā (mazinātajā), piemēram:

13,855
+ 152,7 « desmitdaļas

8,3876

174,9426 y 174,9

Reizinot vai dalot, ciparu skaitu rezultātā nosaka

tas skaitlis, kuram ir mazākais ciparu skaits, piemēram:

12,89 x 1,5 = 19,335 , ļ9

divi cipari

2.9.1. Elementu izotopiskais sastāvs

Ja elementam Zemes garozā ir vairāki izotopi, tad šī

elementa relatīvo atommasu sastāda atsevišķo izotopu relatīvo

atommasu (A
rl,

A
r>2 ,

A
īZ,

...) reizinājumi ar atbilstošajām

masas daļām (wļt
w

2,
w

3, .. .):

Ar,elementa
= + + + •••

Piemērs. Zemes garozā sastopamais silīcijs satur 3 izotopus:

A
rļ

= 27,97693; w
x

= 0,9221

A^2
= 28,97649; w

2
= 0,0470

\t
= 29,97376; w

ļ
= 0,0309

Silīcija relatīvo atommasu no šiem datiem skaitļo šādi:

A
T SL

= 27,97693-0,9221 + 28,976490,0470 + 29,973760,0309 = 28,08561

Rokasgrāmatās atrodama A
r S1

= 28,085(5). lekavās esošais cipars
vairs nav drošs, jo silīcija izotopiskais sastāvs visās Zemes garozas

vietās nav absolūti konstants.

Piemērs.Ogleklim Zemes garozāir sastopami 2 izotopi:

A
Tļ

= 12,00000; w
l

= 0,98892

= 13,00335; w
2

= ?

Rokasgrāmatās ogleklim atrodam A
r C

= 12,011. Otrā izotopa masas

daļu izskaitļo, izmantojot iepriekš apskatīto sakarību:

12,011 - 12,000000,98892
w. = = 0,01107 (1,107 %)

2

13,00335

I

2. dala
9
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2.9.2. Vielas elementārobjektu daudzuma aprēķināšana

m

n = —

M

Vo
n = —

Vo

=
1=-

"

Q zF

Vielu elementārobjektu daudzumu aprēķināšanai izmanto

molāros lielumus.

Ja viela ir nosvērta, t.i., tai ir izmērīta masa m, tad šīs vielas

elementārobjektu daudzumu atrod, masu dalot ar elementār-

objektu molmasuM:

m

n = —

M

Molmasu parasti atrod izziņu literatūrā. To var arī aprē-

ķināt, saskaitot vielas elementārobj ektā ietilpstošo atomu

molmasas.

Piemērs. Vara(ll) sulfāta pentahidrāta masa ir 5,7857 g. Šīs vielas

elementārobjektu daudzums

m
r«sn sh n

5,7857 g
n

n̂ ,H 0
=

CaSo
«
m»°

= = 0,02317 mol = 23,17 mmol
4 2

Hj o
249,68 g/mol

Gāzveida vielas elementārobj ektu daudzumu atrod, šīs

vielas tilpumu v 0 dalot ar moltilpumu V 0(nulles indeksi te

norāda uz normāliem apstākļiem - 273 X jeb 0 °C un 0,1 MPa

jeb 1 atm).

Piemērs. Etilēns normālos apstākļos ieņēma 15,8 litrus lielu til-

pumu. Šīs gāzes molekulu daudzums tātad bija

n
e» ph

=

"°' CH
'CHi

= = 0,705 mol
CHjCHj y

Q
gg //moļ

Elektriski lādētuelementārobj ektu (elektronu, jonu) plūsma
ir elektriskā strāva. Mērot strāvas stiprumu I (ampēros) un tās

plūšanas ilgumu t (sekundēs), uzzina lādēto elementārobjektu
summāro lādiņu ampērsekundēs jeb kulonos:

q = It

Dalot šo lādiņu ar attiecīgo elementārobj ektu mollādiņu
Q = zF (z vienlādiņa joniem un elektroniem ir 1, divlādiņu
joniem 2 utt.), atrod lādēto elementārobj ektu daudzumu:

g It
**

Q
"

zF

Piemērs. Caur elektrolīzes iekārtu 3 stundas un 15 minūtes plūda

strāva, kuras stiprums mja 2,85 A. Tātadcaur iekārtuizplūda šāds elek-

tronu daudzums:

It 2,85 A (3-3600 4- 15 60) s

n
e

= — = = 0,346 mol = 346 mmol
F 96484,56 C/mol

2. dala
ļ
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2.9.3. Vielas elementārobjektu masas

(tilpuma, kopējā lādiņa) aprēķināšana

Ja ir zināms vielas elementārobj ektu daudzums n, tad šo

elementārobj ektu kopējo masu atrod, daudzumupareizinot ar

vienamola elementārobjektu masu, t.i., ar molmasuM:

m = nM

Piemērs. Pirīta elementārobjektu FeS2 daudzumsir 5,78 moli. Šāda

pirīta daudzuma masa ir

m
Fes

a

= n
w&

1

M
n&

i

= 5
»
78 m01'119.97 g/mol = 693,43 g

Gāzes tilpumu normālos apstākļos v 0 atrod, reizinot šīs

gāzes molekulu daudzumu n ar moltilpumu V0(22,4 //mol).

Piemērs. Oglekļa dioksīda molekulu C0
2

daudzums bija 2,35 moli.

Normālos apstākļos šāds gāzes daudzums ieņēma tilpumu

u
OCOj

= Vo = 2,35 mol-22,4 //mol = 52,64 /

Lādēto elementārobjektu (elektronu, jonu) summāro lādiņu
atrod, reizinot šo elementārobjektu daudzumu ar viena mola

elementārobj ektu lādiņu, t.i., ar mollādiņu Q (Q = zF):

q « nQ = nzF

m = nM

vQ
= nV

0

q = nū = nzF

2.9.4. Gāzveida vielas blīvums un relatīvais blīvums

Lai aprēķinātu gāzveida vielas blīvumu, molmasu dala ar

šīs vielas viena mola ieņemto tilpumu. Normālos apstākļos

moltilpums ir 22,4 //mol, un gāzes blīvumu atrod šādi:

M M

Po ~V0
~

22,4 mol//

Piemērs. MetānaCH
4

blīvums normālosapstākļos

M
cv

16,043 g/mol
Poch = —

914
= = 0,716 g//

Fo.cu
4 y

Q
22,4 //mol

Savukārt, zinot, gāzveida vielas blīvumu, var aprēķināt
masu gāzei, kura normālos apstākļos ieņem 22,4 litrus lielu

tilpumu, t.L, var aprēķināt molmasu:

M = p0
V

0
= pO -22,4 //mol

Piemērs. Amonjaka blīvums p0
= 0,76 g/mol. Amonjaka molmasa ir

M
NHj

=p
0 NH>

-22,4 //mol = 0,76 g//-22,4 //mol = 17,02 g/mol

M

Po = ~

M 2

2. dala
>
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Vienas gāzveida vielas blīvumu attiecinot pret otras

gāzveida vielas blīvumu, iegūst relatīvo blīvumu:

d _

Pi
_

M\
.
Mi

_

M\

Piemērs. Gaisa vidējā molmasa ir 29 g/mol. Mājsaimniecībā lieto-

jamās dabasgāzes galvenā sastvdaļa ir metāns, un šīs gāzes relatīvais

blīvums attiecībā pret gaisu

.

_

M
CH<

_

16,043 g/mol

88188
29 g/mol

Ja gāzes vadubojājumu dēļšī gāze izplūdis virtuvē, tad tā sakrāsies pie

griestiem.

Turpretim, lietojotsašķidrinātu propānu(t.s.balonu gāzi), stāvoklis

ir citāds.Propāna relatīvaisblīvums pret gaisu ir

d _

M
CH ,c.Ha cH,

_

g/mol
_ 52

88188 29 g/mol

Tpēc, ja telpā izplūst propāns, tas sakrājas virs grīdas.

Eksperimentāli nosakot relatīvo blīvumu d un zinot vienas

gāzes molmasu, var aprēķināt otras gāzes molmasu. Ja

gāzveida vielas blīvums ir noteikts attiecībā pret ūdeņradi, tad

aprēķina formulair šāda:

M = 2 g/mol d
Hļ

Ja blīvums ir noteikts attiecībā pret gaisu, tad aprēķinus
izdara šādi:

M - 29 g/mol

Piemērs. Oglekļa dioksīda blīvums ir 1,52 reizes lielāks par gaisa

blīvumu. Šīs vielas molmasa

M
coi

=29 g/mol 1,52 = 44,08 g/mol

n

c = —; n = cv

v

m

p = —; m = pv

v

2.9.5. Izšķīdušās vielas koncentrācija

Sakarību starp izšķīdušās vielas masas koncentrāciju y un

daudzumkoncentrāciju c nosaka sakarība starp vielas elemen-

tārobjektu daudzumun un to masu m (m = nM):

m nM
y = — = = cM

V V

un

y m

~

M
~

Mv

2. dala
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Piemērs. Nātrija hlorīda iesvaru, kura masa 2,9578 g, ievietoja

250 ml (0,25 /) mērkolbā, izšķīdināja ūdenī un šķīdumu uzpildīja ar

destilētu ūdeni līdz svītrai uz kolbas kakla. legūtajā šķīdumā nātrija
hlorīdamasas koncentrācija

m
Nan

2,9578 g

y--"f = = 11>ffilg" (mg/ml)

un daudzumkoncentrācija

«NaCl "*NaCI 2»9578 g

Cw»n = = = = 0,2024mol//
aCI

v M
Nūa

v 58,443 g/mol 0,25 /

lepriekšējās sakarības var pārveidot tā, lai varētu izskaitļot

nepieciešamā iesvara masu:

m = yv = cvM

Piemērs. Cik lielai ir jābūt iesvara masai, lai varētu pagatavot

500 ml (0,5 /) šķīduma, kurā

1) kālija jodīda masas koncentrācija ir 7,5 g/Z,

2) kālija jodīda daudzumkoncentrācija ir 0,5 mol//?

Pirmā šķīduma pagatavošanai nepieciešamā iesvara masa

mXi
= 7xl° = 7

»
5 S/10,5 l = 3,75 g

Otrā šķīduma pagatavošanai ir nepieciešams iesvars, kura masa

m
m

= c
Xl

vM
m

= 0,5 mol//-0,5 /•166,0027 g/mol = 41,5 g

Ja pie Uj litriem vielas šķīduma, kuras daudzumkoncentrā-

cija ir c, mol//, pielej v 2 litrus šīs pašas vielas šķīduma, kuras

daudzumkoncentrācija c 2 mol//, tad iegūtajā šķīdumā koncen-

trāciju var aprēķināt, spriežot šādi. Var pieņemt, ka šķīdumu

tilpumi aditīvi summējas:

v = i>, + v 2

Summējas arī izšķīdinātās vielas daudzumi:

n = riļ + n
2

= CļVļ + c 2v
2

Tāpēc daudzumkoncentrācija pēc šķīdumu saliešanas atro-

damašādi:

n c
ļ
v

1
+ c 2v

2

v v
x

+ v 2

Analoģiski spriežot, atrod līdzīgu sakarību tādiem gadīju-

miem, kad ir zināmas masas koncentrācijas:

=m
=

y ļ
v
l

+ y7
v

2

y
V v

x
+v 2

Piemērs. Pie 200 ml (0,2 /) nātrija hlorīda šķīduma, kurā šīs vielas

daudzumkoncentrācija 0,5 mol//, pielēja 300 ml (0,3 /) šķīduma, kurā

2. dala
$



120

nātrija hlorīda koncentrācija 0,2 mol//. leguva šķīdumu, kurā NaCl

koncentrācija bija šāda:

n
Nar,

0,5 mol//0,2 / + 0,2 mol//0,3 /

c
NaC!

= =
!

- 0,32 mol//
aCI

v 0,2 / + 0,3 /

lepriekšējās sakarības var pārveidot tā, lai varētu aprēķināt

pielejamā šķīduma tilpumu, kurš pēc saliešanas nodrošina

pilnīgi noteiktu izšķīdušās vielas koncentrāciju. Piemēram, ja
šādā nolūkā ir jāaprēķina tilpums v 2,

tad no sakarības

_cļ
v 1 + c 2v

2

v
x

+ v 2

raksta cv
x

+ cv
2

= CjU, + c 2v
2

un tālāk

cv2
- c 2v

2
= c

ļ
v
l
- cv

x

no kurienes iegūst

V2(C - C 2) = CļUj -CUj

un atrod meklēto tilpumu:

c
i
v

ļ
- cv, v,(c, -c)

y=— = _

c - c 2 c - c 2

Piemērs. Cik litri nātrija hlorīda šķīduma, kurā c 2 = 0,25 mol//, ir

jāpielej pie šīs pašas vielas šķīduma, kurā c, = 0,65 mol// un kura

tilpums tj l
= 1,12 litri, lai pēc šķīdumu saliešanas nātrija hlorīda

koncentrācija būtu c = 0,5 mol//?

1,12 /(0,65 mol// - 0,5 mol//)
y = = 0,672 /

0,5 mol// - 0,25 mol//

n

*
~

E/j
m

w = —

2.9.6. Izšķīdušas vielas daļa

Izšķīdušās vielas daudzumdaļa ir attiecība starp izšķīdušas
vielas daudzumuun šķīduma vielu summāro daudzumu:

x
sas—
+

Piemērs. Šķīdumu pagatavoja, 20 gramus nātrija nitrāta izšķīdinot
100 gramos ūdens. Nātrija nitrātamoldaļa šķīdumā

"*NaNO, 20 g

M
NaNO

84,9947 g/mol
x

tiaNO
- = = 0,0406 (4,06 %)

m
NaNO, ,"V

20 g | g

M
NaNO

M
HO

84,9947 g/mol 18,0152g/moī

2. dala
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Visbiežāk izmanto izšķīdušas vielas masas daļu:

_ __

«^vielai

"«"

Tākā šķīduma blīvums

Pšķīduma ~
~~~

šķīduma

tad iegūst sakarību

Uļ
—

Pšķīdumam^šķīdumam

Piemērs. Jāpagatavo 200 g šķīduma, kurā nātrija hlorīda masas

daļa ir 0,15 (parasti saka: jāpagatavo piecpadsmitprocentīgs šķīdums).

Vajadzīgā nātrija hlorīda daudzuma masa atrodama no sakarības:

w = .

mNaCl-
-801

m
šķīdumam

no kuras iegūst

m
NaCI

= = 200 Sols =30 g

Pārējais ir ūdens, tātad

m
HiO

= 200 g-30g = 170 g

Piemērs. Nātrija hidroksīda šķīduma blīvums ir 1100kg/m3 (g/Z) jeb

1,1 g/cm
3

. Jāaprēķina masa nātrija hidroksīdam, kurš atrodas 50 mili-

litros šāda šķīduma.

Tabulāsatrodam, ka šķīduma blīvums ir 1100kg/m3 tad, ja h>
NbOH

=

= 9,19% (0,0919). Nātrija hidroksīda masas aprēķināšanai izmanto

sakarību

'«NaOH
~~

"šķīdumam šķīdumam

no kuras iegūst

'«NaOH = = 0,09191,1 g/ml 50 ml = 5,05 g

Ja šķīdumam pielej tās pašas vielas citu šķīdumu ar citu

izšķīdušās vielas masas daļu, tad spriež šādi. Šķīdumu masas

summējas, un arī izšķīdušās vielas masas summējas:

«*šķ — *«l,šķ + m
2,šp

m
ušĶv.

~
«7

l,izšķ.v. + «^2.izšķ.v.

Ja pirmajā šķīdumā izšķīdušās vielas masas daļa ir w
1

un

Otrajā tā ir w
2,

tad izšķīdušās vielas masas ir šādas:

m
UuAĶv.

~ «\izšķ.v. = W
2
m

2,ēķ

2. dala
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Tātad pec šķīdumu saliešanas izšķīdušās vielas masas

daļa ir

U) = ; i
m

iiķ
+ "h,Sķ

■ ■ . ' ii

Piemērs. Pie 200 gramiem sērskābes šķīduma, kurā sērskābes

masas daļa wx
= 0,10 (10 %), pielēja 300 gramus sērskābes šķīduma,

kurā sērskābes masas daļa w2
= 0,65 (65%). legūtajā šķīdumā sēr-

skābes masas daļa

0,10-200 g + 0,65-300 g
w

n so
= = 0,43 (43 %)

HlS°
4 200 g -i- 300 g

Piemērs. Cik gramos ūdens jāielej 250 grami 95% sērskābes, lai

iegūtu 20 % sērskābes šķīdumu?

Risināšanai izmanto iepriekšējo sakarību, tikai w2 tagad ir nulle:

0,95-250 g + 0 m
HO

0,20 =
M

250 g + m
HiO

No šejienes iegūst

0,95-250 g - 0,20-250 g
mHO

= = 937,5 gHl°
0,20

Tātad iegūst 250 g + 937,5 g = 1137,5g sērskābes šķīduma.

Jašķīdumiem mēranevis masu,bet tilpumu, tadjāņem vērā

arī šo šķīdumu blīvumi.

Piemērs. Pie 120 ml šķīduma, kurā sērskābes masas daļa ir 0,1056

(10,56 %) un kura bnvums p, = 1,070 g/ml, pielēja 50 ml šķīduma, kurā

sērskābes masas daļa 0,9512 (95,12 %) un kura blīvums p2
= 1,834 g/ml.

Jāaprēķina sērskābes masas daļa iegūtajā šķīdumā un tātilpums.

Vispirms aprēķina pirmā un otrā šķīduma masu:

m, = pjUj = 1,070 g/ml-120 ml = 128,4 g

m2= p2v2
= 1,834 g/ml-50 ml = 91,7 g

Tad izmanto iepriekšējā piemērā lietoto sakarību:

w.m
x +w

2
m

2 0,1056 128,4 g+0,9512-91,7 g
">HSO

=—— —= ~ = 0,4579(45,79%)
HlSO*

m1+m 2 128,4 g +91,7 g

Tātad pēc saliešanas ir iegūts šķīdums, kurā sērskābes masas daļa ir

0,4579. Tā blīvumu atrod tabulās: p = 1,355 g/ml. Šķīduma masa ir

128,4 g + 91,7 g = 220,1 g, tilpums v = m/p = 220,1 g : 1,355 g/ml =

= 162,4ml. Kā redzams, iegūtā šķīduma tilpums atšķiras no abu salieto

šķīdumu tilpumu summas:

(120 ml + 50 ml) - 162,4 ml = 7,6 ml

2. dala
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2.9.7. pH aprēķināšana

Stipras skābes un stipras bāzes ūdens šķīdumos ir pilnīgi
disociētas (protolizētas), un tāpēc ūdeņraža jonu koncentrācija
vienvērtīgu skābju šķīdumos ir vienāda ar skābes koncen-

trāciju un hidroksīdjonu koncentrācija vienvērtīgu bāzu šķī-
dumos - ar bāzes koncentrāciju. Vāju skābju un vāju bāzu

gadījumos vēl jāņem vērā arī disociācijas (protolīzes) pakāpe.
Kad [H+ ] un [OH

-

] ir noskaidrotas, var aprēķināt negatīvos
logaritmus no šo koncentrāciju skaitliskajām vērtībām:

pH - -lg[H+ ]

pOH = -lg[OH~]

Zinot pOH, var atrast pH, izmantojot sakarību

pH = 14 -pOH

Piemērs. Centimolārā sālsskābes šķīdumā [H+ ] = 10"
2

mol// un

pH = -lglO"2
- 2

Bet centimolārāetiķskābes šķīdumā, kurā etiķskābei disociācijas

(protolīzes) pakāpe ir 0,0409, ūdeņraža (hidroksonija) jonu koncentrā-

cija ir

\R+ ] = 10"
2

0,0409 mol//

un

pH = -lg(10~ 2 0,0409) = 3,4

Piemērs. Centimolārā NaOH šķīdumā [OH
-

] = 10"
2 mol// un

pOH lglO" 2
= 2

pH = 14 - pOH = 14 - 2 = 12

Ja pH ir zināms, ūdeņraža jonu koncentrāciju atrod šādi:

[H +] =10 pH mol//

Piemērs. Ja ūdens šķīduma pH ir 5,2, tad

\H +] = 10"
w mol// = 0,0000063 mol//

Piemērs. Ja šķīduma pH ir 12,5 un šķīdums ir bāzisks, var atrast

hidroksīdjonu koncentrāciju:

pOH = 14 - pH = 14 - 12,5 = 1,5

[OH"] = 10-w mol// = 0,03 mol//

pH = -lo[H
+

];[H+ ]= 10-«*

pOH = -lg[oH-];

[OH-] = 10-'
OH

pH + pOH = 14

2.9.8. Formulas atrašana, ja vielas sastāvs

izteikts masas dalās un otrādi

w
A

=
i
—

Vielu elementanalīžu rezultātus parasti izsaka masas daļās

procentos. Piemēram, etānaelementanalīzes dati ir šādi:

w
c-10

2
=79,89 % jeb C 79,89 %; w

H
-102

= 20,11 % jeb H 20,11 %

2. dala
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Tātad elementumasu attiecības sajā savienojumā ir

m
c :m„ = 79,89 : 20,11

Bet savienojuma formula rāda daudzumattiecības starp
elementu atomiem. Tāpēc no masu attiecībām ir jāpāriet pie
atomu daudzumattiecībām, izmantojot sakarību n = m/M:

m
c

m
H 79,89 g 20,11 g

1Ā
C
'W

H

~

12,011 g/mol' 1,0079 g/mol

jeb

n
e
:n

H
= 6,65 mol: 19,95 mol

Šī attiecība jāpārveido tā, lai būtu redzams, cik molu

ūdeņraža atomu ir uz katru molu oglekļa atomu. Šai nolūkā

attiecības labo pusi izdala ar 6,65 mol:

6,65 mol 19,95 mol

Uq '"H
~

6,65 mol' 6,65 mol

jeb

C:H = 1:3

Līdz ar to ir atrasta empīriskā formula CH
3,

kura rāda tikai

stehiometriskās attiecības starp elementu atomiem.

Taču ir zināms, ka etāns sastāv no molekulām, un tādēļ ir

jānoskaidro arī molekulformula. Tā varētu būt CH
3,

(CH
3
)
2,

(CH3)3
utt. Etāns ir gāze, tāpēc nosaka tāblīvumu attiecībā pret

gaisu un iegūst, ka = 1,04. Tātad etāna molmasa ir

M = 29 g/mol 1,04 - 30,16 g/mol

Salīdzinot to ar molmasām

M
CHj

= 15,035 g/mol

= 30,07 g/mol
M

(CH))3
= 45,11 g/mol

redzams, ka eksperimentāli noteiktā molmasa atbilst divkār-

šotai empīriskai formulai:

(CH3
)
2

jeb CH
3
CH

3

*

Piemērs. Nātrija fosfāta elementanalīzēieguva šādus datus:

Na 42,07%, P 18,89%, 0 39,04%.

Pārejot pie daudzumattiecībām, iegūst

m
Na

m
p

m
o

42,07 g 18,89 g 39,04 g

M
Na

'

M
p
"M

0

~

22,98977 g/mol' 30,97376 g/mol' 15,9994g/mol

Tātad

n*/ip :n0
= 1,83 mol: 0,61 mol: 2,44 mol

2. daļa
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Vismazākais teir fosforaatomu daudzums. Jaattiecības labajā pusē

visus daudzumus dalaar šo daudzumu, tad atrod nātrija un skābekļa
atomuskaitu uz katru fosfora atomu:

1,83mol 0,61 mol 2,44 mol
Na:P: O = : :

0,61 mol 0,61 mol 0,61 mol

Na : P : 0 = 3 :1: 4

Empīriskā formulair Na
3
P0

4.Kā zināms, šī vielaveidokristālrežģi,
kura mezglpunktos atrodas nātrija joni un fosfātjoni.

Ja ir zināma vielas formula un tā jāizmanto, lai aprēķinātu
atsevišķu elementu atomu masas daļas šajā vielā, tad spriež
šādi. Vielas molmasu sastāda atsevišķo elementu atomu

molmasas, kas pareizinātas ar šo elementu atomu skaitu vielas

formulā.

Piemērs. Noteikt atsevišķo elementumasas daļas kālija dihromātā.

Kālija dihromātāK
2
Cr

2
0

7
molmasu aprēķina šādi:

M
KjCrjoj

= 2M
X

+ 2M
Cr

+ 7M
0

= 2-39,0983 g/mol + 2-51,996 g/mol +
1 '

+ 7-15,9994 g/mol = 294,1844 g/mol

Kālija dihromātā molmasu tātad veido 2-39,0983 g/mol =

= 78,1966 g/mol kālija, 2-51,996 g/mol = 103,992 g/mol hroma un

7 15,9994 g/mol = 111,9958g/mol skābekļa. Atsevišķo elementu masas

daļas aprēķina attiecinot šīs aprēķinātās molmasas pret kālija

dihromātāmolmasu:

78,1966 g/mol
w = = 0,2658 (26,58 %)

X

294,1844 g/mol

103,992 g/mol
w = 0,3535 (35,35 %)

294,1844 g/mol

111,9958 g/mol
w = = 0,3807 (38,07 %)

0
294,1844 g/mol

Masas daļu summai jābūt vienādaiar 1 (ja masas daļas ir izteiktas

procentos, tad ar 100):

0,2658 + 0,3535 + 0,3807 = 1

2.9.9. Termoķīmiskie aprēķini

Siltumefekts tiek uzrādīts vienam molam tādu ķīmisku

norišu, kuras ir attēlotas ar reakcijas vienādojumu. Tāpēc

aprēķinos ir jāizmanto daudzumattiecības, kuras rāda koefi-

cienti vienādojumā.

Piemērs. Reakcijā

2H
2 (g) +0

2 (g) - 2H
2
0 (š) Q = -571,6kJ

Šāds siltuma daudzums rodas, reaģējot vienam molam skābekļa
molekulu, resp., rodoties diviem moliem šķidra ūdens. Jajānoskaidro,

2. dala
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b

a

/n
A

b

% = —— Mb
M

X
a

Af
A

a

It b

m = M
F a

Zr 1

*h = Ck*k *10 3
- A*r

cik daudzsiltuma izdalās, rodoties 100 gramiem ūdens, tad spriež šādi.

Minētā masa piemīt šādam ūdens daudzumam:

m,.
n

«HO = —

1 M

No reakcijas vienādojuma ir redzams, ka, rodoties vienam molam

ūdens, izdalās QJ2 kilodžoulu enerģijas. Tātad, rodoties 100 gramiem

ūdens, izdalās šāds siltuma daudzums:

Q 571,6 kJ 100 g

q = -n„ n
= = 1586,4 kJ

2 Hl° 2 18,0152g/mol

Piemērs. Ja zināms siltums, kurš izdalās, ogleklim sadegot par

oglekļa dioksīdu, un jāaprēķina masa oglekļa daudzumam, kuram

sadegot rodas 10 000 kJ, tad spriež šādi. Termoķīmiskais vienādojums

C (c) +0
2 (g) - C02 (g) Q = -396 kJ

rāda, ka sadedzināmā oglekļa daudzums ir vienāds ar iegūstamā
siltuma daudzumu,kurš ir izdalīts ar 396kJ/mol:

IOOOOkJ
n° ~

396kJ/mol

Šī oglekļa daudzuma masu atrod, pareizinot daudzumu ar oglekļa
atomumolmasu:

10 000 kJ
m = 12,011g/mol = 303,3 g

396 kJ/mol

2.9.10. Stehiometriskie aprēķini

Stehiometriskās attiecības starp elementārobjektiem vielu

formulās rāda indeksi, reakciju vienādojumos - koeficienti.

Tādas pašas ir arī attiecības starp elementārobjektu
daudzumiem(molos).

Piemēri. Amonija sulfāta formula (NH
4
)
2
SO

4
rāda, ka daudzumat-

tiecības šajā vielā ir šādas:

2 n„ 1 n
N

2 1
_Ņ»i =_.

_§
= —=- = - Utt.

"soi- 1 n
o

4 "h 8 4

No reakcijas vienādojuma

4AI + 30
2

2A1
2
0

3

ir redzamas daudzumattiecibas:

5-_l_?
; =

2

Utt
.

«
0i

3 n
0

6 3 n
Aljo)

2 1

Atbilstoši anodprocesa vienādojumam

2H
2
0 - 4e" 0

2 + 4H +

2. dala
i



127

var uzrakstīt šādas daudzumattiecfbas:

n
uo

2 1 n
e

4 n
e

4 1

n
g

~4~ 2' n
oj

~

? n
H
.
~4

~

I

Šeit ar n, ir apzīmēts elektronu daudzums (molos) n
e

= It/F.

Tātad, ja savienojuma formulā vai ķīmiskās reakcijas

vienādojumā elementārobjektu A skaits ir a un elementār-

objektu B skaits ir b, tad starp šo elementārobjektu daudzu-

miem eksistē attiecība

n
A

a

n
ß

~b

Šo attiecību izmanto, lai aprēķinātu stehiometriskus ele-

mentārobjektu daudzumus. Ja ir zināms daudzums n
A,

tad ste-

hiometriskais daudzums n
B
ir atrodams šādi:

b

a

Kā redzams, aprēķinot stehiometrisko elementārobjektu
daudzumu n

B,
n

A jādala ar stehiometrijas rādītāju a (indeksu,

koeficientu) un jāreizina ar stehiometrijas rādītāju b. To iegau-
mējot, visus stehiometriskos aprēķinus var veikt pēc vienotas

metodikas (2.40. att.). Vispirms atrod konkrētās vielas elemen-

tārobjektu daudzumu (I stadija), tad aprēķina stehiometrisku

elementārobj ektu daudzumu nB (II stadija). To izmanto, lai

atrastu šo elementārobjektu masu, gāzes tilpumu normālos

apstākļos vai lādētu daļiņu summāro lādiņu (111 stadija).
Praksē plaši lieto arī citu aprēķinu metodi, pēc kuras

stehiometrijas rādītājus izmanto masu (gāzes tilpumu, lādētu

daļiņu) attiecību sastādīšanai. Šīs attiecības iegūst, apskatot

2.40.att. Aprēķinu veikšana, izmantojot stehiometriskās

attiecības starp vielu elementārobjektudaudzumiem.

2. dala
t



128

sakarības tajā gadījumā, kad noris 1 mols, t.i., 6,02-1023 ķīmisko

pārvērtību, kuras ir attēlotas vienādojumā. Piemēram, ja ir

noticis viens mols pārvērtību, kuras attēlotas ar vienādojumu

4AI + 30
2

-* 2A1
2
0

3

tad 4 moli alumīnija atomu ir reaģējuši ar 3 moliem skābekļa
molekulu un ir radušies 2 moli alumīnija oksīda. Izmantojot
molāros lielumus, atrod attiecības, piemēram:

__

4 mol-26,98154 g/mol

m
AI2o

j

~

2 mol 101,961 g/mol

m
AI

4 mol-26,98154 g/mol

uoOj
3 mol-22,4 //mol

Šīs attiecības izmanto meklējamā lieluma atrašanai.

Lai atvieglotu attiecību sastādīšanu, lielumus, kuri atbilst

vienam molam pārvērtību, vienādojumā raksta zem attiecīgā
elementārobjekta, bet uzdevumā dotos lielumus - virs tā.

Piemēram, ja ir zināmaalumīnija masa %un jāatrod tilpums
skābeklim, kurš reaģē ar alumīniju, tad no

m
AI

U
O.Ol

4AI + 30
2
- 2A1

2
0

3

iegūst masas un tilpuma attiecību

4MM

~

3V
0

un izsaka meklējamo lielumu:

3F
0

Piemērs. Jāaprēķina masa amonija joniem, kurus satur 15,78 g

amonija sulfāta.

Amonija sulfāta masu dalot ar molmasu, iegūst šīs vielas dau-

dzumu. To dalot ar 1 (stehiometrijas rādītājs amonija sulfāta formai*

vienībai) un reizinotar 2 (vienā formulvienībāir 2 amonijajoni), atrod

stehiometrisku amonija jonu daudzumu. Šo daudzumu pareizinot ar

amonija jonu molmasu, dabū amonija jonu masu. Aprēķina formula ir

šāda:

levietojot tajā fizikālo lielumu vērtības, atrod rezultātu:

15,78 g 2
m
-

=

iSīg^l'
18
'
0383g,m0,^31g

2. daļa
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Piemērs. Cik lielu tilpumu normālos apstākļos ieņem skābeklis,

kurš ir nepieciešams 100 g alumīnija oksidēšanai? Cik liela ir iegūtā
oksīda masa?

Reakcija noris saskaņā ar vienādojumu

4AI + 30
2

2A1
2
0

3

Alumīnija masu dalot ar molmasu, iegūst alumīnija atomu dau-

dzumu. To dalot ar 4 un reizinot ar 3, atrod stehiometrisko skābekļa
molekulu daudzumu, kuru pareizinot ar V0= 22,4 //mol iegūst skā-

bekļa tilpumu:

m., 3 100 g 3
v
nn

=—— X = 22,4 //mol = 62,3 /
0,01 M

M
4

0

26,98154 g/mol 4

Oksīda daudzuma aprēķināšanai alumīnija atomu daudzumu dala

ar4 un reizina ar 2. Lai atrastu masu, šo daudzumureizina ar oksīda

molmasu:

m., 2 100 g 2

m
MO

= ——M
MO

= - — 101,961 g/mol = 188,95 gMA M
M

4
Alio> 26,98154 g/mol 4

Lietojot otro aprēķina metodi, rīkojas šādi. Vispirms vienā-

dojumam pieraksta vienam molam pārvērtību atbilstošos un

uzdevumā dotos lielumus:

m
Ai

V
O,O2

m
AĶ0l

4AI + 30
2

-» 2A1
2
0

3

4M
M

SV
0

2M
Mioi

Tad sastāda attiecības:

4M
A1

3V
0

'

2*^,
No šīm attiecībām izsaka meklējamos lielumus:

3Vo 2M
Aljoj

i?nn
— mAļ

; Ī71 A] n
= wAI

1

°'0j 4M
M

Alj°3 M
4M

A1

Kā redzams, šīs aprēķinu formulas sakrīt ar formulām,

kuras iegūst pēc pirmās metodes.

Piemērs. Elektrolizējot nātrija sulfāta ūdens šķīdumu, strāvas

stiprums bija 3,65 Aun tā plūda caur šķīdumu 2 stundas un 15 minūtes.

Aprēķināt tilpumu skābeklim, kurš izdalījās anodā (normālos apstāk-

ļos). Aprēķināt masu sērskābei, kura radās anodšķīdumā.

Anodprocess noris saskaņā ar vienādojumu:

2H
2
0 - 4e~ -+ 0

2
+ 4H+

Strāvas stiprumu (ampēros) pareizinot ar tās plūšanas ilgumu

(sekundēs), atrod elektrības daudzumu (kulonos jeb ampērsekundēs),
kuru dalot ar elektronu mollādiņu dabūelektronu daudzumu (molos).

2. dala
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Šo daudzumu dalot ar 4 un reizinot ar 1, atrod skābekļa molekulu

daudzumu.To pareizinot ar V0= 22,4 //mol, iegūst skābekļa tilpumu:

It 1 3,65 A (2-3600 + 15-60) s 1

y
no

= V
a

= 22,4 //mol = 1,72 /
°'0j F 4

0

96 484,56C/mol 4

Lai atrastu sērskābes masu, elektronu daudzumu dala ar 4 un

reizina ar 4, tā dabūjot stehiometrisku ūdeņraža jonu daudzumu.

Sērskābes formulvienībā ir 2 ūdeņraža joni, tāpēc formulvienību

daudzumu atrod, ūdeņraža jonu daudzumudalot ar 2 un reizinot ar 1.

Pareizinot sērskābes formulvienību daudzumu ar šo formulvienību

molmasu, iegūst sērskābes masu:

4 1

3,65 A (2-3600 + 15-60) s 4 1

= 98,07 g/mol = 15,03 g
96 484,56C/mol 4 2

Pēc otras aprēķinu metodes vispirms vienādojumam

pieraksta vienam molam pārvērtību atbilstošos un uzdevumā

dotos lielumus:

n U
O,O2

m
H2s0l

2H
2
0 - 4e~ -02 + 4H+ (2H

2
50

4
)

V02M
HiSOt

Tad sastāda attiecības:

It
=

iVo,. I}_
=

m

4F V 4F 2M
HjSo+

No šīm attiecībām izsaka meklētos lielumus:

V
«>°>

-u
&

m
H

2so.
= u

—^r-

Jāatzīmē, ka elektrolīzes procesu stehiometriju parasti
formulē kā Faradeja likumus. Taču, ja ir apgūta šajā piemērā

parādītā aprēķinu metodika, tad Faradeja likumus iegaumēt
vairs nav nepieciešams.

Piemērs.Oglekli saturoša tēraudaiesvaru,kura masa bija 0,1362 g,

izšķīdināja sērskābē:

Fe + 2H
+
- Fe

2+ +H
2

legūto dzelzs(ll) jonu šķīdumu titrēja ar permanganātjonus saturošu

šķīdumu, kurā = 0,02105 mol//:

5Fe
2+

+ MnO; V 8H
+
- 5Fe

3+
+ Mn

2+
+ 4H

2
0

Titrējamais šķīdums nokrāsojās rozā krāsā tad, kad tam bija pielikti

22,53 mlpermanganāta šķīduma. Jāaprēķina dzelzsmasas daļa tēraudā.

Aprēķina formulu sastāda, spriežot šādi. Permanganātjonu koncen-

trāciju (mol//) pareizinot ar titrēšanai izlietotā šķīduma tilpumu litros

(22,53• 10
- 3

/), dabū permanganātjonu daudzumu. Permanganātjonu

2. dsls



daudzumu dalot ar 1 un reizinot ar 5 (koeficienti titrēšanas reakcijas

vienādojumā), aprēķina stehiometrisku dzelzs(ll) jonu daudzumu.Tam

atbilst tāds pats dzelzs atomu daudzums, jo dzelzs šķīdināšanas

reakcijas vienādojumā attiecīgie koeficienti ir 1 un 1. Pareizinot dzelzs

atomu daudzumu ar šo atomu molmasu, atrod masu. Attiecinot to pret

iesvara masu, dabū dzelzs atomu masas daļu analizējamajā tēraudā.

Aprēķinu veic šādi:

5 1 1

1 1 miesv .
5 1 1

= 0,02105 mol//-22,53 10
_3 / 55,847 g/mol =

1 1 0,1362 g

= 0,9723 (97,23 %)

Vispārīgā veidā titrēšanas rezultātā nosakāmās vielas

T masas daļu w
T

aprēķina šādi:

zT 1
Wj = c

R
v

R
-10~3'—-M

r
-

Šeit c
R

-reaģenta šķīduma koncentrācija, mol//;
vR

- titrēšanai izlietotā reaģenta šķīduma tilpums, ml;

zT
- koeficients reakcijas vienādojumā pie titrējamās

vielas elementārobj ektiem T;

z
R

- koeficients reakcijas vienādojumā pie titrējamās
vielas elementārobjektiem R;

M
r

- nosakāmās vielas molmasa, g/mol;

m
iesv

-analīzei ņemtā iesvara masa, g.

2
B

dilis
j_
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3. dala Neorganiskā ķīmija

Neorganiskā ķīmija pēta ķīmiskos elementus un to

veidotās vienkāršās vielas un ķīmiskos savienojumus

(izņēmums ir oglekļa savienojumi ar ūdeņradi un to atva-

sinājumi, kurus pēta atsevišķa ķīmijas nozare - organiskā

ķīmija).
Pašlaik zināmi aptuveni 500 000 neorganisko savienojumu,

no kuriem 2500 sastopami dabā.

Neorganiskās ķīmijas attīstība nav šķirama no visas ķīmijas
veidošanās vēstures, jo vairums pamatlikumu, teoriju un kon-

cepciju ir izvirzītas vai atklātas neorganiskās ķīmijas pētījumu

gaitā.

3.1. Ķīmisko elementu izplatība

Apmēram 98 % Zemes garozas masas veido astoņi elementi

(O, Si, AI, Fe, Ca, Na, X, Mg) un tikai 2 % - pārējie 80 elementi.

3.1. tabula

Ķīmisko elementu izplatība Zemes garozā

Elements
Masas daļa, Atomu

Elements
Masas daļa, Atomu

Elements
Masas daļa, Atomu

% moldaļa, % % moldaļa, % % moldaļa, %

1. o 49,50

25,80

55,00

16,35

11. Cl 0,19 0,095 21. Cr 0,019 0,0064

2. Si 12. P 0,09 0,052 22. Ni 0,015 0,0046

3. AI 7,57

4,70

4,99 13. C 0,087

0,085

0,129 23. Sr 0,014 0,0029

4. Fe 1,49 14. Mn 0,028 24. V 0,014 0,0049

5. Ca 3,38 1,50 15. S 0,048 0,027 25. Zn 0,012 0,0033

6. Na 2,63 2,03 16. N 0,03 0,038 26. Cu 0,01 0,0028

7. K 2,41 1,10 17. Rb 0,029 0,006 27. W 0,0064 0,0005

8. Mg 1,95 1,42

15,52

18. F 0,028 0,026 28. Li 0,006 0,016

9. H 0,88 19. Ba 0,026 0,0034 29. Ce 0,0043 0,0006

10, Ti 0,41 0,152 20. Zr 0,021 0,004 30. Co 0,0037 0,0012
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Viena un tā paša elementa izplatība litosfērā, hidrosfērā un

atmosfērā ir stipri atšķirīga. Tā, piemēram, alumīnijs izplatī-
bas ziņā Zemes iežos un minerālos atrodas trešajā vietā (masas

daļa 8,8 %), taču hidrosfērā šā elementa masas daļa ir tikai

1,910~ 5 %.

3.1. tabulā doti dati par trīsdesmit ķīmisko elementu izpla-

tību Zemes garozā.

Pārējo ķīmisko elementuZemes garozā ir ievērojami mazāk.

Ķīmisko elementu izplatību var raksturot arī ar atomu

moldaļām. Tā, piemēram, ūdeņraža masas daļa Zemes garozā ir

0,88%, kas atbilst tikai 9. vietai; taču pēc atomu moldaļas

ūdeņradis ieņem 3. vietu (» 16% no visiem atomiem).

Par Zemes garozu uzskata

cieto virskārtu vidēji līdz 17 km

dziļumam (litosfēru), okeānus un

jūras (hidrosfēru) un gaisa slāni

līdz 15 km augstumam (tropo-
sfēru).

3.2. tabula

Ķīmisko elementu izplatība litosfērā*

*No grieķulithos - akmens. Zemes ārējā, viscietākā daļa.

Zemes kodolu, kas sākas

2885 km dziļumā, veido Fe un Ni

sakausējums.

Ķīmisko elementu vidējais saturs hidrosfērā dots 3.3. tabulā

3.3. tabula

Ķīmisko elementuvidējais saturs hidrosfērā

Elements Masas daļa, % Elements Masas daļa, % Elements Masas daļa, %

1. O

2. Si

3. AI

4. Fe

5. Ca

6. Na

7. K

8. Mg

9. Ti

10. H

46,60

27,72

8,13

5,00

3,63

2,83

2,59

2,09

0,44

0,14

11. P

12. Mn

13. F

14. S

15. Sr

16. Ba

17. C

18. Cl

19. Cr

20. Zr

0,118

0,10

0,07

0,052

0,045

0,04

0,032

0,02

0,02

0,016

21. Rb

22. V

23. Ni

24. Zn

25. N

26. Ce

27. Cu

28. Y

29. Li

30. Nd

0,012

0,011

0,008

0,0065

0,0046

0,0046

0,0045

0,004

0,003

0,0024

Elements Masas daļa, % Elements Masas daļa, % Elements Masas daļa, % Elements Masas daļa, %

1. O

2. H

3. Cl

4. Na

5. Mg

6. S

7. Ca

8. K

9. Br

86,03

10,70

1,90

1,06

0,127

0,088

0,040

0,038

0,0065

10. C

11. N

12. Sr

13. B

14. Si

15. AI

16. Fe

17. F

18. Ar

0,0053

0,0017

0,0013

0,00046

0,00035

0,00019

0,00015

0,00014

5,0-10-
5

19. Rb

20. Li

21. P

22. Cu

23. Ba

24. I

2,0-10-
5

1,010-5

1,010-5

9,0-10-
6

5,01o
-6

28. Pb

29. Se

30. Sn

31. Cs

32. U

33. Ga

34. Ag

35. Au

36. Ra

4.5-10-7

4.0-10"
7

3,010-
7

2,010-7

1,010-
7

5.010"
8

2,01o
-8

6,0-KT
10

3.010-
14

25. As

26. Zn

5,0-10"
6

2.010-
6

1.0-10
-6

1,0-10"
6

27. Mn
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Ķīmisko elementu izplatību gaisā (troposfērā) nosaka pec

gāzu vidējā satura tajā (sk. 3.4. tabulu).
Gaisa mainīgie komponenti ir ūdens tvaiks un piemai-

sījumi (putekļi, mikroorganismi, aerosoli, S0
2,

N0
2,

NH
3,

0
3

v.c), kuri sastāda atlikušās procenta tūkstošdaļas no gaisa
satura.

Ķīmisko elementu relatīvo izplatību kosmosā (ieskaitot
debesķermeņus) var raksturot ar rindu, kurā elementi novie-

toti atomu moldaļu samazināšanās secībā: H, He, O, N, Ne, C,

Fe, Si, Mg, S, Ni, Ar, AI, Ca, Na, Cl, P, Cr, F, Co, Mn, X, Ti, Cv,

V, Zn, Kr, Sc, Xe.

Meteorītos ķīmisko elementu vidējas masas daļas (%) ir

šādas*

1.0 -36,3 6. Ni -1,45 11. Mn - 0,24
2. Fe - 24,1 7. Ca - 1,43 12. P - 0,14
3. Si -17,96 8. AI - 1,42 13. Co - 0,11

4. Mg - 13,55 9. Na - 0,75 14. X -0,09
5. S - 2,01 10. Cr - 0,27 15. Ti - 0,058

Minētie 15 elementi sastāda 99,888 % no meteorītu kopējās
masas. Bez tiem meteorītos ir atrasti vēl 56 ķīmiskie elementi.

Mēness "kontinenta" iežu paraugos vidējās elementumasas

daļas (%) ir šādas:

l.O— 44,75 5. Fe -5,89 9. X -0,40

2. Si - 22,26 6. Mg - 4,37 10. P - 0,18
3. AI - 11,35 7. Ti - 0,70 11. Cr - 0,17

4. Ca - 9,32 8. Na - 0,52 12. Mn - 0,09

Cilvēka organismā ir aptuveni šādas ķīmisko elementumasas

daļas (%):

1. O - 65,0 6. P - 0,80 11. Fe - 0,10

2. C -18,3 7. X - 0,27 12. Mg -0,10

3. H -10,0 8. Na - 0,26 13. Si -0,01
4. N - 2,70 9. Cl - 0,25

5. Ca- 1,40 10. S -0,20

3.4. tabula

Gāzu vidējais saturs troposfērā* (gaisa sastāvs)

Troposfēra- gāzu maisījumaapvalks līdz 15 km augstumam.
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Nr. p. k. Gāze Tilpumdaļa, % Masas daļa, % Nr. p. k. Gāze Tilpumdaļa,% Masas daļa, %

1.

2.

N
2

0
2

Ar

C0
2

Ne

78,08

20,95

0,93

0,033

0,0018

75,40

23,12

1,28

0,05

0,0012

6.

7.

He

CH
4

Kr

H
2

Xe

5,24 10"
4

2,010-*

1,14-10
-4

5,010-5

8,7-10"
6

7.2310
-5

1,1 10-
4

3,3-10-*3.

4.

5.

8.

9. 3,4510-6

3,93 10- 510.
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Bez tam cilvēka organisms satur vēl apmēram 25 mikro-

elementus.

Augusausnē ir aptuveni 45 % oglekļa, 42 % skābekļa, 6. ..7 %

ūdeņraža. Augu sausnes pārējo masu (5...7%) veido slāpeklis,
fosfors, kālijs, kalcijs, sērs, magnijs, mikroelementi.

3.2. Neorganisko vielu pamatklases

Visas vielas iedala vienkāršās vielās un saliktās vielās

jeb savienojumos.
Vienkāršo vielu veido vienaelementa atomi, kuru oksidēša-

nas pakāpe ir nulle. Mēdz teikt, ka vienkāršajā vielā elements

atrodas "brīvā veidā". Par elementa atklāšanu tika uzskatīta šī

elementa veidotās vienkāršās vielas pirmreizējā iegūšana.
Vienkāršās vielas var saukt arī par homonukleārāmvielām.

Ar šo nosaukumu tiek izteikts tas, ka šādas vielas visu atomu

kodolos ir vienāds skaits protonu.
Elements var veidot ne tikai vienu, bet arī vairākas

vienkāršas vielas. Tāpēc šo vielu ir ap 400. Taču salīdzinājumā
ar saliktajām vielām tas ir maz, jo to ir vairāk nekā 7 miljoni.

Ja viens un tas pats elements veido vairākas vienkāršas

vielas, tad tās sauc par alotropiskām modifikācijām. Alotropijai
ir divi cēloņi. Pirmais no tiem ir dažādais atomu skaits vielu

molekulās. Piemēram, 0
2

- skābeklis (diskābeklis), 0
3

- ozons

(triskābeklis). Otrs cēlonis ir atomu savstarpējā novietojuma
dažādībakristālrežģī.

Vienkāršās vielas iedala metālos un nemetālos.

Metālus veido metāliskie elementi, bet nemetālus - neme-

tāliskie elementi. Nemetālisko elementu ir ievērojami mazāk

nekā metālisko elementu.

Saliktās vielas sastāv no vairākiem elementiem, kuru atomi

ir savstarpēji savienoti ar ķīmiskajām saitēm. Šīs vielas tātadir

elementu savienojumi. Ķīmiskajā literatūrā tās parasti tiek

sauktas par savienojumiem, taču tās varētu dēvēt arī par
heteronukleārām vielām, t.L, par vielām, kurās ir dažādu

elementu atomu kodoli (kodoli, kuros ir atšķirīgs protonu

skaits).
Tā kā jaunu savienojumu iegūšanas un pētīšanas process ir

nepārtraukts, to skaits aizvien pieaug.
Savienojumi rodas gandažādu vienkāršu vielu savstarpējās

reakcijās, gan arī savienojumiem reaģējot ar vienkāršām

vielām vai citiem savienojumiem.
Neorganisko salikto vielu jeb savienojumu pamatkla-

ses veido oksīdi, bāzes, skābes un sāļi.

Neorganisko vielu iedalījums un to savstarpējā saikne

parādīta 3.1. attēlā.

3.1.att. Neorganisko vie-

lu iedalījums un to sav-

starpējā saikne.
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3.3. Metāli

līdz mūsu ēras sākumam bija zināmi deviņi metāli -varš,
sudrabs, zelts, svins, dzelzs, alva, antimons, cinks un dzīv-

sudrabs. 18. gs. beigās (1789. gadā) frančuķīmiķis A. L.Lavuazjē
savā mācību grāmatā "Ķīmijas elementārais traktāts" min vēl

bismutu, kobaltu, mangānu, molibdēnu, niķeli, platīnu, vol-

framu, arsēnu. Visvairāk metālu atklāja 19. gadsimtā. 20. gs.

dabā tika atklāti metāli hafhijs (1923. g.) un rēnijs (1924. g.).

No pašreiz zināmajiem 105ķīmiskajiem elementiem83 veido

vienkāršas vielas ar metāliskām īpašībām (sk. 3.2. att.).
Metāliempiemīt laba siltumvadītspēja un elektrovadītspēja,

kaļamība. Parastajos apstākļos visi metāli, izņemot dzīvsud-

rabu, ir cietā stāvoklī.

Kompaktiem metāliem raksturīgs metālisks spīdums, jo to

virsmai piemīt gaismas atstarošanas spējas. Sasmalcinātiem

metāliem šī īpašība zūd.

3.3.1. Metālu iedalījums ķīmijāun tehnikā

Ķīmijā metālus mēdz klasificēt pēc to vietas ķīmisko
elementuperiodiskajā sistēmā.

Tā, piemēram, izšķir lA, 18, lIA, 118, HIA, HIB grupas

metālus. Atsevišķi grupē lantanoīdus un aktinoīdus, kā arī

transurāna metālus, kurus veido aktinoīdu rindā aiz urāna

esošie elementi.

Minētajās grupās apkopoti metāli ar līdzīgām īpašībām,
kuras, kā zināms, ir saistītas ar līdzību atomu elektronstruk-

tūrā.

Tehnikā metālus pieņemts iedalīt melnajos un krāsai-

najos metālos.

Melniemetāli ir dzelzs un tās sakausējumi. Dažreiz pie mel-

najiem metāliem pieskaita arī mangānu un hromu. Krāsainie

metāli ir visi pārējie metāli. Šāds iedalījums ir nosacīts, jo
dzelzs navmelna. Tai ir zilganpelēks spīdums. Savukārt krāsai-

najiem metāliem un to sakausējumiem nav raksturīga krāsu

bagātība.

No krāsainajiem metāliem atsevišķi izdala cēlmetālus (Ag,
Au un visus platīna saimes metālus - Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt) un

retos metālus, kuri dabā reti sastopami vai arī ir stipri
izkliedēti. Tie ir visi 1118 grupas metāli, kā arī skandijs, itrijs,
lantāns un lantanoīdi.

Nosaukums "metāls" cēlies

no grieķu vārda metallon -

šahta, raktuve.

A.L. Lavuazjē (1743-1794)
bija ievērojams franču ķīmiķis
un fiziķis, viens no ķīmijas pa-

matlicējiem. Viņš pirmais siste-

mātiski izmantoja kvantitatīvos

mērījumus. 1774. gadā Lavuazjē

eksperimentāli pierādīja, ka gai-
sam ir salikts sastāvs un ka

degšana ir vielu savienošanās ar

gaisa skābekli. Tādējādi viņš

sagrāva flogistona teoriju.
A. L. Lavuazjē izskaidroja elpo-
šanas procesa būtību, izdarīja
ūdens analīzi un sintēzi Viņš
pirmais devis ķīmijas un ķīmiskā
elementa definīcijas, kā arī

daudz paveicis ķīmisko ele-

mentu un vielu nomenklatūras

izveidē un klasifikācijā. Lielās

franču revolūcijas laikā viņu kā

mantīgās šķiras pārstāvi sodīja
ar nāvi giljotinējot. Pēc nāves

zinātnieku reabilitēja.

Tiek izdalītas šādas metālu

grupas: sarmu metāli (Li, Na, X,
Rb, Cz, Fr), sārmzemju metāli

(Ca, Sr, Ba, Ra), dzelzs saimes

metāli (Fe, Co, Ni) un platīna
saimes metāli {Ru, Rh, Pd, ūs.
Ir, Pt).

Melnajiem metāliem to

lētuma un labo tehnisko īpašību
dēj mūsdienu tehnikā ir vissva-

rīgākā nozīme. Ap 94 % no pat-
laban ražotā metāia masas ir

melnie metāli un tikai 6 % -

krāsainie metāli.
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3.3.2. Metālu iedalījums pēc fizikālajām īpašībām

Blīvuma samazināšanās

secībā vairāk pazīstamie metāli

veido šādu rindu (pie simbola

norādīts metāla blīvums, g/cm
3
):

Os 22,48 Sn 7.31

Pt 21,45 Zn 7,14
Au 19,32 AI 2,70

Hg 13,53 Mg 1.74

Pb 11,34 Ca 1,55
Ag 10,54 Na 0,97
Cv 8,92 X O.BS
Ni 8,91 Li 0,53
Fe 7,86

Elektrovadītspējas samazi-

nāšanās secībā vairāk pazīsta-
mie metāli veido šādu rindu:

Ag Zn

Cv Fe

Au Pb

Ai Bi

Mg Hg

Metālus klasificē ari pēc to atšķirīgajām fizikālajām īpa-
šībām - blīvuma, kušanas temperatūras, elektrovadītspējas,
siltumvadītspējas, spējas magnetizēties.

Pēc blīvuma metālus iedala vieglajos un smagajos
metālos. Vieglo metālu blīvums ir mazāks par 5 g/cm

3
.
Tie ir

visi IA un lIA grupas metāli, kā arī AI, Sc, V un Ti.

Visvieglākais metāls ir litijs Li, kura blīvums ir 0,53 g/cm
3

.

Tehnikā visvairāk lieto šādus vieglos metālus: magniju,
alumīniju, beriliju, titānu.

Pie smagajiem metāliem pieder metāli, kuru blīvums ir

lielāks par 5 g/cm
3
. Vissmagākais metāls ir osmijs, kura

blīvums ir 22,5 g/cm3
.

Pēc kušanas temperatūras metālus iedala viegli
kūstošajos un grūti kūstošajos metālos un metālos ar vidējām
kušanas temperatūrām.

Viegli kūstošo metālu kušanas temperatūra ir mazāka par

1000 °C. Tie visi ir s un p elementu veidotie metāli (izņemot
beriliju Be) un 118 grupas metāli, kā arī sudrabs Ag un lan-

tāns La. Viszemākā kušanas temperatūra ir dzīvsudrabam:

-38,9 °C.

Vidējās metālukušanas temperatūras ir 1000
... 1500 °C. Pie

metāliem ar vidējām kušanas temperatūrām pieder, piemēram,
Ni, Cv, Au.

Grūti kūstošo metālukušanas temperatūras ir virs 1500 °C.

Pie šiem metāliem pieder, piemēram, Ti, V, Cr, Fe. Visaugstākā
kušanas temperatūra ir volframam: 3410 °C.

Metāli labi vada elektrisko strāvu, jo to

kristālrežģī elektroni brīvi pārvietojas starp atomiem un

joniem, elektriskajā laukā iegūstot noteiktu kustības virzienu.

Metālu siltumvadītspēja arī saistīta ar mikro-

daļiņu (elektronu) kustību. Labi elektrības un siltuma vadītāji
ir varš un alumīnijs, kurus plaši izmanto elektrotehnikā.

Pēc magnētiskajām īpašībām metālus iedala

feromagnētiskos, paramagnētiskos un diamagnētiskos metālos.

Feromagnētiķi ir dzelzs, kobalts un niķelis, kā arī gado-
līrūjs un disprozijs. Šos metālus spēcīgi pievelk magnēts, tie

paši magnetizējas un daļēji saglabā magnētiskās īpašības bez

ārējā elektromagnētiskā lauka iedarbības.

Paramagnētiķi ir alumīnijs, hroms, titāns, vanādijs un

molibdēns. Šos metālus magnēts pievelk vāji, un tie zaudē

magnētiskās īpašības pēc elektromagnētiskā lauka izslēgšanas.

Diamagnētiķi ir bismuts, alva, varš, sudrabs un zelts. Šos

metālus magnēts vāji atgrūž.
Metālu magnētiskās īpašības nosaka paralēli orientētu

elektronu spinu magnētiskie momenti, kas ir raksturīgi tieši

dzelzs apakšgrupas metāliem to atomu d orbitālēs.

3. dala
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Galvenāsmehāniskās īpašības, pēc kurām iedalametālus, ir

cietība un plastiskums. Plastiskajiem metāliem piemīt kaļa-
mība, stiepjamība un velmējamība.

Metālu cietību iespējams raksturot ar t.s. Moosa relatī-

vās cietības skalu. Pēc šīs skalas viscietākā minerāla dimanta

cietību pieņem par 10, bet mīkstā minerāla talka cietību -par 1.

Metālu plastiskumu raksturo to spēja deformēties arē-

jas slodzes iedarbībā un šo deformāciju saglabāt. Liels plastis-
kums piemīt sārmu metāliem, sārmzemju metāliem, kā arī

svinam, sudrabam, zeltam, varam.

Metāluplastiskums acīmredzotir saistīts ar atomuelektron-

struktūru, jo plastiskums piemīt lielākajai daļai s elementu

veidotiem metāliem, turpretim mehāniski izturīgi ir tie metāli,
kurus veido VB, yiß, VIIB un VIIIB apakšgrupas elementi.

Plastiskie metāli ir labikaļami, stiepjami un velmējami.
Par kaļamību sauc metāluspēju bez plaisāšanas deformēties

impulsveida spiediena iedarbībā. Paaugstinot temperatūru,
metālu deformēšanās spēja palielinās, jo pavājinās atomu un

Metālu cietība Moosa skalā

ir šāda:

Na - 0.4 Au - 2,5
X - 0,5 Ag - 2,7
Li -0,8 AI - 2,9

Ca - 1,5 Cv - 3,0

Pb - 1,5 Fe - 4.5

Sn - 1,8 Ni - 5.0

Mg - 2,0 W - 7,0
Zn - 2,5 Cr - 9,0

jonu saistība kristālrežģi. Noteiktā temperatūrā kaļamība
sasniedz maksimumu un, turpinot temperatūras paaugstinā-

šanu, metāls kļūst trausls, jo kristāla iekšienē sākas oksīdu

veidošanās, kas vājina metālisko saiti.

Par velmējamību sauc metālu spēju deformēties nepār-
traukta spiediena iedarbībā.

Vienaun tā paša metāla īpašības un to maiņas kā kalšanas,
tā velmēšanas procesā ir līdzīgas, tāpēc arī pazīstamāko metālu

kaļamību un velmējamību var attēlot ar vienu un to pašu
rindu:

Au, Ag, AI, Cv, Sn, Pb, Zn, Fe, Bi, Mn

Kaļamība un velmējamība pavājinās

Par stiepjamību dēvē metālu spēju veidot garas stieples
(diegus) ar mazu diametru.Vislabāk stiepjams ir zelts, sudrabs,

varš. Grūti stiepjami metāli ir bismuts, mangāns, antimons.

Metāli ar mazu stiepjamību ir arī trausli.

Trauslie metāli (Sb, Bi) no sitiena sadrūp, jo starp atomiem

šajos metālos eksistē arī kovalentās saites, kas kopā ar

metālisko saiti pastāv šo metālu kristālrežģos. Ar kovalentās

saites esamību trauslajos metālos izskaidrojama arī šo metālu

līdzība nemetāliem.

3.3.3. Metālu ķīmiskās īpašības

Svarīgākā ķīmiskā īpašība, kas raksturīga metāliem, ir to

spēja oksidētie s. Šo metālu spēju raksturo elektrodu

standartpotenciāli, kurus izmanto, lai sastādītu elektroķīmisko

spriegumu rindu.
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Pāris Standart-

potenciāls
voltos

Li + /Li -3,04

Cs
+

/Cs -2,92

K
+
/K -2.92

8a
2+

/Ba -2,91

•| Sr2+
/Sr -2,89

« Ca
2+

/Ca - 2.79

Na
+

/Na -2,71

Mg
2+

/Mg -2,37

AI
3+

/AI -1,66

Mn
2+

/Mn -1,17

Zn
2+

/Zn -0.76

Cr3+
/Cr -0,74

.2 Fe
2+

/Fe -0,47
ē Cd

2+
/Cd -0,40

« Co2+/Co -0,29
•=■ Ni 2+

/Ni -0,23
•1 Sn

2+
/Sn -0.14

Pb
2+

/Pb -013

Sb
3+

/Sb +0,20

.2 Cu
2+

/Cu 4-0.35
ž Ag

+
/Ag +0.80

S Ha
2+

/Hg +0.85
= Pt

2+
/Pt +1.20

Au
+

/Au +1,68

Pie metālu kopīgajām ķīmiskajām īpašībām pieder to

spēja reaģēt ar daudziem nemetāliem.

Reakcijās ar skābekli tie veido bāziskus vai amfotērus oksīdus.

Daudzi metāli reaģē ar ūdeņradi, veidojot hidrīdus, kuros

ūdeņraža oksidēšanas pakāpe ir -1:

2Li + H
2

2LiH

Ca + H
2

CaH
2

Ar ūdeņradi reaģē visi IA un HĀ grupas elementu veidotie

metāli. Vairāku citu metālu hidrīdus, piemēram, alumīnija
hidrīdu A1H

3
var iegūt tikai netiešā ceļā:

3LiH + AIC1
3

-» A1H
3

+ 3LiCI

Aktīvie metāli reaģē ar ūdeni parastos apstākļos. Šajās
reakcijās izdalās ūdeņradis un veidojas šķīstošs hidroksīds:

2Na + 2H
2
0 —� 2NaOH + H

2f

Izņēmums ir magnijs un alumīnijs, kurus pārsedz blīva

oksīda aizsargkārtiņa. Magnijs ar ūdeni reaģē tikai sasmalci-

nāts un sakarsēts.

Alumīnijam pirms reakcijas ar ūdeni jānotīra oksīda aiz-

sargkārtiņa.
Vidēji aktīvi sasmalcināti metāli reaģē ar ūdens tvaiku

paaugstinātā temperatūrā. Reakcijas rezultātā rodas attiecīgā

metāla oksīds un ūdeņradis:

Zn + H
2
O ZnO + H

2
t

Metāli reaģē ar koncentrētām skābēm un skābju šķīdu-
miem. Šo reakciju norise un rezultāts ir atkarīgs no dažādiem

faktoriem: no metālu aktivitātes, no skābju stipruma un stabi-

litātes, no skābju šķīdumu koncentrācijas, no temperatūras un

citiem apstākļiem, piemēram:

Mg + H
2
S0

4
-> MgS0

4
+ H

2
|

1:5

Cv + 2H
2
S0

4
—> CuSG

4
+ 2H

2
0 + S0

2|
konc.

Cv + H
2
S0

4
- nereaģē

1:5

Metālureakcijās ar skābēm veidojas sāļi.
Metāli reaģē ar sāļu ūdens šķīdumiem un sāļu kausēju-

miem.

Metālu reakcijas ar sāļiem notiek saskaņā ar metālu sprie-

gumu rindu.

Sāļu ūdens šķīdumos noris tādumetālukatjonu reducēšana,
kas ir neaktīvāki par magniju. Tās ir tipiskas aizvietošanas
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reakcijas, kas noris līdz galam, ja rodas šķīstoši sāļi, jo

nešķīstošie sāļi nogulsnējas uz metāla virsmas un traucē

reakcijas tālāko gaitu,

Fe + CuS0
4

FeS0
4

+ Cv

Aktīvie metāli sāļu ūdens šķīdumos reaģē ar ūdeni. Tā,

piemēram, nātrija reakcija ar vara(ll) sulfāta ūdens šķīdumu
noris šādi:

2Na + 2H
2
0 - 2NaOH + H

2
|

CuS0
4

+ 2NaOH -» Cu(OH)2ļ + Na
2
S0

4

Ķīmisko reakciju gaitu sāļu ūdens šķīdumos ietekmē arī

sāļu hidrolīze. Ja vara(ll) hlorīda šķīdumā ievieto cinka

granulas, vērojama ne tikai metāla (vara), bet arī gāzveida

vielas (ūdeņraža) izdalīšanās:

Zn + CuCl
2

—� ZnCl
2

+ Cv

CuCl
2

+ H
2
O - Cu(OH)CI + HCI

Zn + 2HCI - ZnCl
2

+ H
2|

Aktīvie metāli reaģē ar termiski stabiliem sāļu kausē-

jumiem. Izmantojot šādu reakciju, F. Vēlers 1827. gadā pirmo
reizi ieguva alumīniju:

3K + AICI3 -£■*■ 3KCI + AI

Metāli, kuriem atbilstamfotēri hidroksīdi, reaģē ar sārmiem

un sārmu ūdens šķīdumiem:

Zn + 2KOH K
2
Zn0

2
+ H

2
|

2AI + 6H
2
0 + 2NaOH - 2Na[Al(OH)4] + 3H

2|

Metāli reaģē arī ar metāliem, veidojot intermetāliskos sa-

vienojumus. Tie rodas tad, ja metāliem ir stipri atšķirīgas

ķīmiskās īpašības un elektronegativitāte, piemēram, Mg
2
Sn,

AgZn, Cu
3
AI v.c. Intermetāliskie savienojumi veidojas metālu

sakausējumos. To sastāvs neatbilst vispārpieņemtajiem priekš-
statiem par oksidēšanas pakāpi un vērtību. «

Dzelzs plāksnīti ievietoja
vara(ll) sulfāta šķīdumā. Pēc
kāda laika plāksnītes masa

palielinājās par 60 miligramiem.
Aprēķiniet masu varam, kurš

izgulsnējās uz dzelzs plāksnītes!
{0.48 g)

F. Vēlers (1800-1882) bija
vācu ķīmiķis. No 1828. gada viņš
strādāja par profesoru Berlīnē,
no 1831. gada - Kaselē un no

1836. gada - Gētingenā. 1828.

gadā no amonija cianāta Vēlers

ieguva urīnvielu, 1863. gadā no

CaC
2

un ūdens - acetiiēnu,

1829. gadā reducēja fosfātu līdz

fosforam.

3.3.4. Metālu sakausējumi

Pie metālu kopīgām īpašībām pieder to spēja veidot

sakausējumus, kurus izmanto daudzplašāk nekā tīrus metālus.

Sakausējumiem piemīt daudz tādu vērtīgu īpašību, kādu nav

metāliem, kas veido sakausējumu.
Tehnikāplaši izmanto arī metālu sakausējumus ar nemetā-

liem. Tā, piemēram, dzelzs sakausējumus, kuros oglekļa saturs

ir lielāks par 0,02 masas daļām (2 %), sauc par č v gv nu jeb

ķetu. Tērauds ir dzelzs sakausējums, kurā oglekļa saturs
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ir mazāks par 0,02 masas daļām (2 %). Pieaugot oglekļa
koncentrācijai, sakausējumā veidojas ari dzelzs karbīds Fe

3C,
ko sauc par cementītu.

Tehnika un sadzīvē plaši lieto ari krāsaino metālu sakau-

sējumus.

Par bronzam sauc vairāku krāsaino metālu sakausēju-
mus ar varu.

Alvas bronzu - Cv (« 80 %); Sn (« 20 %)* - lieto

mašīnbūvniecībāgultņu, vārstuļu un citu detaļu izgatavošanai,
kā arī dažādu mākslas priekšmetu atliešanai.

Alumīnija bronzai -Cv (« 95 %); AI (« 5 %) - piemīt liela

mehāniskā izturība un izturība pret koroziju.

Berilija bronza - Cv (« 98 %); Be («2 %) - ir elastīga,
plastiska un nerada dzirksteļošanu, tāpēc to lieto atsperu,

amortizācijas ierīču, lodīšu gultņu un elektronisko kontaktu

izgatavošanai.
Svina bronzu - Cv (« 70 %); Pb (« 30 %) - izmanto gultņu

atliešanai.

Kadmija bronzu - Cv (« 99 %); Cd («1 %) - lieto trolejbusu
un tramvaju kontaktstiepļu izgatavošanai, kā ari ūdensvadaun

gāzes vadu armatūras atliešanai.

Niķeļa bronza jeb melhiors - Cv (« 80 %); Ni (« 19 %);
Fe (« 1 %) - ir noturīgs pret koroziju, viegli apstrādājams ar

spiedi, tāpēc to lieto precīzu detaļu, medicīnas instrumentu,
monētu, mājturības piederumu, rotaslietu un mākslas

priekšmetu izgatavošanai; melhioru plaši lieto ari kuģu
būvniecībā un enerģētiskajā rūpniecībā.

Mi siņ š ir vara (60 ...
90 %) un cinka (10 ...

40 %) sakausē-

jums. Tas mehāniskā ziņā ir izturīgāks par varu un cinku. Ja

misiņa pamatsakausējumam pievieno nedaudz silīcija un svina,
tad palielinās tā izturība pret berzi (antifrikcijas īpašības).
Alvas, alumīnija, mangāna un niķeļa piedevas palielina misiņa
izturību pret koroziju. Misiņu izmanto mašīnbūvniecībā.

Jaunsudrabs ir vara, niķeļa un cinka sakausējums.

Atsevišķo metālu saturs dažādās jaunsudraba markās ir

atšķirīgs: 5
...

35 % Ni, 13 ... 45 % Zn, pārējais - Cv. Jaun-

sudrabs ir izturīgs pret koroziju, tam ir sudrabaina nokrāsa,

tāpēc šo sakausējumu lieto monētu, mākslas izstrādājumu,

precīzu mehānisko ierīču, medicīnas instrumentu, mājturības
piederumu izgatavošanai, kā arī elektrotehnikā.

Konstantāns ir sakausējums, kas satur « 60 % Cv,

« 39 % Ni un « 1 % Mn. Konstantānu lieto elektromēr-

instrumentu izgatavošanai, jo tā elektriskā pretestība ir maz

atkarīga no temperatūras maiņām.

Kādās skābēs "šķīst" mi-

siņš? Uzrakstiet atbilstošus

reakciju vienādojumus!

* Sakausējumu sastāvs dots metālu masas daļās, kas izteiktas

procentos (%).
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Dūralumlnij s ir alumīnija (« 94%) sakausējums.
Dažādu marku dūralumīhijs satur magniju, varu, mangānu,

silīciju, niķeli. Dūralumlnijam ir augsta mehāniskā izturība un

mazs blīvums, tāpēc to lieto lidmašīnubūvniecībā.

Silumīns ir sakausējums, kas satur « 87 % AI un

«13 % Si. Dažādu marku sUumīni satur arī magniju un

mangānu. Silumīniem piemīt augsta mehāniskā izturība un ir

mazs blīvums, tie ir viegli lejami, tāpēc silumīnus lieto mašīnu

detaļu, piemēram, motoru, cilindru un ātrumkārbu izgatavo-
šanai. Silumma izstrādājumu mehāniskā izturība nesamazinās

pat 300 °C temperatūrā.

Babīti ir svina un alvas sakausējumi (« 65% Pb;
« 16 % Sn), kas satur arī varu, antimonu, kadmiju un arsēnu.

Babītus galvenokārt izmanto mašīnu gultņu atliešanai, jo tie ir

izturīgi pret berzi.

Alum els ir sakausējums, kas satur «95 % Ni, « 2% AI,

« 2 % Mn, «1 % Si. Alumela sastāvā var būt arī nedaudz

dzelzs.

Hrom c1 s satur « 90 % Ni, « 10 % Cr; tā sastāvā ietilpst
arī nedaudz dzelzs.

Hromelam un alumelam ir raksturīga elektriskās pretestī-
bas maiņa atkarībā no temperatūras, tāpēc šos sakausējumus
izmanto termoelektrisko mēraparātu izgatavošanai.

Nihroms satur « 67% Ni, «18% Cr, » 14% Fe un

« 1 % Mn. Nihromam raksturīga liela elektriskā pretestība,

tāpēc šo sakausējumu lieto elektriskajās sildierīcēs.

Tip ogrāfij as sakaus ēj urnā parasti ir « 63 % Pb,
« 25 % Sb, « 10 % Sn un « 2 % Cv, taču tamvar būt arī citāds

sastāvs (« 85 % Pb, « 11 % Sb, « 4 % Sn).

Viegli kūstošie krāsaino metālu sakau-

sējumi satur bismutu, svinu, alvu un kadmiju, atsevišķos
gadījumos ari dzīvsudrabu. Tā, piemēram, Vuda sakausējums
satur 50 % Bi, 25 % Pb, 12,5 % Sn, 12,5 % Cd un tā kušanas

temperatūra ir 60,5 °C, turpretim bismuta, svina, alvas un

kadmija kušanas temperatūra ir attiecīgi 271,0 °C; 327,4 °C;

231,9 °C; 321,0 °C. Sakausējums, kas sastāv no 36 % Bi, 28 % Pb,

6 % Cd un 30 % Hg, kūst 48 °C temperatūrā. Šāda veida

sakausējumus lieto ugunsdrošības signalizācijas iekārtu

vārstuļos.

Nedaudz augstākās temperatūrās (180 ... 246 °C) kūst sakau-

sējumi, kas sastāv no alvas un cinka, no alvas un antimona, no

svina un antimona.Tāplaši pazīstamā lodalva satur « 65 % Sn

un « 35 % Pb. Lodalva kūst 180 °C temperatūrā.

Sakausējumu iegūšanai izmanto pat sārmu metālus.

Piemēram, sakausējumu, kas sastāv no 77,2 % kālija un 22,8 %

nātrija, lielās siltumietilpības dēļ izmanto kodolreaktoru

dzesēšanai. Šī sakausējuma kušanas temperatūra ir -12,6 °C,
turpretim nātrijam tā ir 97,82 °C, bet kālijam - 63,2 °C.
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3.3.5. Metālu korozija

Metālu un to sakausējumu oksidēšanos apkārtējās
vides ietekmē sauc parkoroziju (lai. corrosio - saēšana).

Dzelzs un tā sakausējumu koroziju ikdienā sauc par
rūsēšanu. Šo vārdu nedrīkst attiecināt uz krāsaino metālu

koroziju.
Pēc norises mehānisma izšķir divus korozijas veidus:

1) ķīmisko koroziju un 2) elektroķīmisko koroziju.
Par ķīmisko kor o zij v sauc apkārtējās vides tiešu

oksidējošu iedarbību uz metāliem un to sakausējumiem
(elektroķīmiskie procesi šajā gadījumā nenotiek).

Daudzi metāli, piemēram, alumīnijs, kobalts, niķelis, cinks

un to sakausējumi jau parastajos apstākļos reaģē ar atmosfēras

skābekli, un uz to virsmas rodasblīva oksīda aizsargkārtiņa.
Augstākās temperatūrās ar gaisa skābekli reaģē gandrīz visi

metāli, veidojot uz savas virsmas blīvu vai arī irdenu oksīda

kārtiņu. Tā, piemēram, dzelzs kalšanas vai velmēšanas procesā

uz izstrādājuma virsmas veidojas dzelzs(H, III) oksīda Fe
3
0

4

kārtiņa, kas metālu no tālākas oksidēšanās aizsargā tikai

pietiekami sausā atmosfērā. Mitra gaisa klātbūtnē veidojas

dzelzs oksīdu hidrāti, piemēram, xFe
2
0

3
vH

2
0, kas dzelzi no

tālākas korozijas neaizsargā.
Agresīvu gāzu iedarbību bieži pastiprina gaisa skābekļa

klātbūtne:

2Cu + 4HCI 4- 0
2
- 2CuCl

2
4- 2H

2
0

4Ag 4- 2H
2
S 4- 0

2
-> 2Ag2

S 4- 2H
2
0

Ūdeņraža korozija norisinās tad, kad metāli elektrolīzes

procesos saskaras ar ūdeņradi un veido hidrīdus McH
x.

Hidrīdi

ir trausli, un tāpēc tie samazina metālumehānisko izturību.

Gāzes un naftas vadukoroziju izraisa agresīvi piemaisījumi,
kurus satur gāze un nafta.

Par elektroķīmisko koroziju sauc metālu un to

sakausējumu sairšanu apkārtējās vides izraisītu elektro-

ķīmisko procesu iedarbības rezultātā. Tie noris lokālos jeb

mikrogalvaniskos elementos, kuri rodas citu metālu vai

vielu piemaisījumu, kā arī metāla neviendabīgas

virsmas dēļ.; Elektrolīta šķīdumu uz metāla virsmas var veidot

mitrums. Tam ir neitrāla, skāba vai sārmaina reakcija, jo
ūdens slānīti parasti izšķīst atmosfērā esošās gāzes - 0

2,
C0

2,

S0
2,

H
2S, slāpekļa oksīdi, NH

3
un citas gāzes:

S0
2

4- H
2
O <± H

2
S0

3
+± H +

4- HS0
3

NH
3

4- H
2
O «± NH

4
0H ī> NH

4
4- OH~

Mikrogalvaniskā elementa anodu veido aktīvākais metāls.

Nemetālisku vielu piemaisījumi, piemēram, ogleklis, sērs,

fosfors, metālu karbīdi, oksīdi vai neaktīvākais metāls veido
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katodu. Aktīvākais metāls sairst - tā joni pāriet šķīdumā, bet

elektroni uzkrājas uz mazāk aktīvā metāla vai uz piemaisī-

jumiem. Atkarībā no šķīduma pH katodā noris ūdeņraža jonu
vai ūdenī izšķīdušā skābekļa reducēšana. Skābā vidē reducējas
ūdeņraža joni H+

un izdalās ūdeņradis H
2
:

2H+
+ 2e~ - H

2|

Ja šķīdumā ūdeņraža jonu koncentrācija ir neliela un

šķīdums satur arī skābekli, tad reducējas izšķīduša skābekļa
molekulas:

0
2

+ 4H
+

+ 2e- - 2H
2
0

Neitrālā un bāziskā vidē reducējas skābeklis un kopā ar

ūdeni veido hidroksīdjonus OH":

0
2

+ 2H
2
0 + 4er -> 40H~

Tērauda un čuguna korozija. Tērauds un čuguns sastāv no

dzelzs, grafīta un dzelzs karbīda jeb cementīta Fe
3
C kristāliem.

Mikrogalvaniskajā elementā dzelzs veido anodu, bet grafīta un

cementītakristāli - katodu. Elektroķīmiskā korozija skābā vidē

noris pēc šādas shēmas:

A(-) Fe - 2e~ -> Fe2+

K(+) 2H+
+ 2e~ -+ H

2

Vāji skābā vai neitrālāšķīdumā, kas saturskābekli, korozija
noris pēc šādas shēmas:

A(-) 2Fe - A&- -* 2Fe2 +

K(+) 0
2

+ 2H
2
0 + 4e~ - 40ET

Veidojas dzelzs(ll) hidroksīds, kurš ar atmosfēras skābekli

tālāk oksidējas par dzelzs(III) hidroksīdu Fe(OH) 3
vai par

dzelzs(ni) oksīdhidroksīdu FeO(OH):

4Fe(OH)
2
+02 + 2H

2
0 - 4Fe(OH)3

4Fe(OH)2
+ 0

2
4FeO(OH) +2H

2
0

Ja korodē metāli, kas veido amfotērus hidroksīdus, piemē-

ram, alumīnijs vai cinks, tad ūdeņradis var izdalīties skābā,
bāziskā un arī neitrālā vidē:

A(-) Zn - 2e~ -> Zn2+

K(+) 2H
2
0 + 2e~ -> H

2
+ 20H'

Neitrālā vidē tālāk veidojas cinka hidroksīds Zn(OH)2,
bet

sārmainā vidē-tetrahidroksocinkātjoni [Zn(OH)J 2
~.

Tipiski elektroķīmiskās korozijas procesi noris ar metāla

priekšmetiem, kuriem izveidots aizsargpārklājums. Tajos divi

vai vairāki metāli veido lielas saskares virsmas. Ja aizsarg-

pārklājums ir bojāts, sākas elektroķīmiskā korozija, jo metālu

Anodareakcija: Fe -*- Fe'>2e

Katoda reakcija: Oj «4HjQ*4*"-»-OH"

3. dala
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kontaktjosla saskaras ar mitru gaisu vai ar apkārtējā vidē

esošo ūdeni, kas ir elektrolītu šķīdums.
Cinkotas dzelzs (Zn - Fe) un niķelētas dzelzs (Ni - Fe)

elektroķīmiskā korozija neitrālā vidē noris šādi:

Zn - Fe Ni- Fe

A(-)2Zn - 4e~ -> 2Zn2+
A(-) 2Fe - 4<r -> 2Fe2+

K(+) 0
2

+ 2H
2
0 + 4e---40H" K(+) 0

2
+ 2H

2
0 + 4e~ ~* 40H"

Zn2+
+ 20H" - Zn(OH)

2
Fe2+

+ 20H" -> Fe(OH)
2

Cinkotas dzelzs (Zn - Fe) un niķelētas dzelzs (Ni - Fe)

elekroķīmiskā korozija skābā vidē noris šādi:

Zn - Fe Ni - Fe

A(~) Zn -2e~ = Zn2+ A(-) Fe - 2e~ = Fe2+

K(+) 2H+
4- 2e~ =H

2 K(+) 2H+

+ 2e~ =H
2

Abos gadījumos mikrogalvaniskā elementu pārī oksidējas
aktīvākais metāls: pārī Zn - Fe sairst cinks, jo cinks veido

anodu, bet dzelzs - katodu, pārī Fe -Ni sairst dzelzs, jo dzelzs

veido anodu, bet niķelis - katodu.

Korozijas izraisītie zaudējumi tautsaimniecībā ir milzīgi.
Jau20. gadsimta divdesmitajos gados veiktie aprēķini parādīja,
ka tikai 2/3 saražotā melnā metāla tiek izmantotas metāliegul-

dijumu pavairošanai tautsaimniecībā, bet 1/3 sedz korozijas
radītos zaudējumus. Tērauda un čuguna zudumi korozijas dēj
mūsdienās sastāda aptuveni 15 ...

20% no visa saražotā melnā

metāla. Metālu korozija negatīvi ietekmē ekonomisko attīstību,

tāpēc viens no svarīgākajiem uzdevumiem tehnikā ir metālu

aizsardzība pret koroziju.
Galvenās metodes, ar kurām metālus aizsargā pret

koroziju, ir šādas: 1) aizsargpārklājumi, 2) elektroķīmiskā aiz-

sardzība, 3) korozijas vides sastāva izmainīšana un apstrāde.
Lieto metāliskos, nemetāliskos un ķīmiskos aizsarg-

pārklāj umus.

Metāliskos pārklājumus iegūst, ja attiecīgo izstrādājumu

iegremdē izkausētā metālā, piemēram, šķidrā cinkā. Šo

pārklājumu iegūšanai izmanto arī elektrolīzes procesus.
Nemetāliskie pretkorozijas pārklājumi ir ziedes, lakas,

krāsas, bituma kompozīcijas, polimēri, emaljas. Laku un krāsu

pārklājumi ir visizplatītākais metālu aizsardzības veids

(80...90% no visiem aizsargpārklājumiem), taču tie ir mazefek-

tīvi. Aizvien lielāka nozīme ir polimēru pārklājumiem, jo tie ir

pietiekami izturīgi un dekoratīvi.

Ķīmiskos pārklājumus iegūst oksidēšanas, fosfatēšanas,

karbonizēšanas, nitridēšanas un citos procesos.

Tērauda izstrādājumu virsmas oksidē, apstrādājot iepriekš
attīrītas detaļas ar karstiem oksidējošiem šķīdumiem. Uz

metāla virsmas izveidojas blīva Fe
3
0

4
aizsargkārtiņa zilgan-

3a dala
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melna krāsā, tāpēc šo procesu sauc par melnināšanu.

Piemēram:

3Fe + NaN0
2

4- NaN0
3

+ H
2
O Fe

3
0

4
4- N

2
+ 2NaOH

Fosfatēšanai lieto dzelzs, mangāna un cinka dihidrogēn-
ortofosfātus, kas veido plānu nešķīstošu šo metālu fosfātu

aizsargplēvi. Rūsas pārveidošanai par fosfātiem lieto orto-

fosforskābes šķīdumu. Ar eļļu vai krāsu nostabilizēta dzelzs(ll)
ortofosfāta kārtiņa ir blīva un izturīga, kas aizsargā metāluno

tālākas rūsēšanas.

2Fe(H 2
PO

4)2 + Fe
3
0

4
- Fe

3(P04)2
+ 2FeP0

4
+ 4H

2
0

FeO(OH) + H
3
P0

4
- FeP0

4
4- 2H

2
0

Jametālu virsmas augstās temperatūrās apstrādā (plazmap-

strāde) ar oglekli, oglekļa(H) oksīdu (karbonizēšana), slāpekli,

amonjaku (nitridēšana) vai silīciju (silicidēšana), iegūst blīvu

karbīdu, nitrīdu vai silicīdu aizsargkārtiņu.

3Fe + 2CO Fe
3
C 4- C0

2|

2AI 4- 2NH
3

2AIN 4- 3H
2
|

Mo + 2Si MoSi
2

Metālu elektroķīmiskajā aizsardzībā rada elektronu

plūsmu, kura ir virzīta pretēji korozijas procesa elektronu

plūsmai.
Metālu konstrukcijas (naftas vai gāzes vadus, torņus,

atbalsta stabus utt.) pievieno līdzstrāvas avota negatīvajam
polam. Konstrukcija kļūst par katodu; par anodu izmanto

nestandarta tērauda detaļas, piemēram, sliežu atgriezumus,
kurus pievieno līdzstrāvas avota pozitīvajam polam. Tādu

metāluaizsardzības veidu sauc par katodaizsardzību.

Viena katodaizsardzības apakšstacija darbojas 30 km rādiusā.

Bieži izmanto arī t.s. protektoraizsardzību. Tad

aizsargājamo konstrukciju savieno ar aktīvāku metālu (AI, Zn,

Mg) sakausējumu, ko sauc par protektoru. Protektoru pievieno

pie aizsargājamās konstrukcijas (kuģa korpusa, tvaika katla,
cauruļvadiem v.c). Izveidojas galvaniskais makroelements,
kurā katods ir aizsargājamā konstrukcija, bet anods - protek-
tors.

Ja dzelzs konstrukcijai pievieno cinka protektoru, tad tas

veido anoduun sairst: cinka katjoni Zn2+ pāriet apkārtējā vidē,
bet protektora elektroni nonāk dzelzs konstrukcijā un reducē

ūdenī izšķīdušo skābekli, veidojot hidroksīdjonus OH~.

A(-) 2Zn - 4e~ = Zn2+

K(-f) 0
2

4- 2H
2
0 + 4e~ = 40H"

Rezultātā dzelzs konstrukcija nesairst vai arī tās korozijas

process tiek ievērojami samazināts.

3. dala
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Apakšzemes metālukonstrukciju koroziju nereti izraisa t.s.

klaidstrāvas. Tās rodas no tuvumā esoša strāvas avota vai no

ierīcēm, kas saistītas ar šāduavotu, piemēram, elektrodzelzceļa
vai tramvaja sliedes, augstsprieguma elektrolīnijas, elektro-

transformatoru stacijas utt. Lai novērstu klaidstrāvu radīto

koroziju, aizsargājamo metālu konstrukciju savieno ar klaid-

strāvas avotu, piemēram, ar elektrodzelzceļa sliedi. Aizsargā-
jamais metāls iegūst negatīvu lādiņu un neoksidējas. Šādu
metālu aizsardzības veidu sauc par elektrodrenāžu.

Korozijas vides sastāvu maina, piemēram, deaerācijas
procesā. Speciālās iekārtās ūdeni uzkarsē, un paaugstinātā

temperatūrā no tā izdalās izšķīdušais skābeklis, oglekļa(lV)
oksīds un citas gāzes.

Korozijas vidi maina ari, ievadot inhibitorus un pasiva-
torus.

Inhibitori ir vielas, kas palēnina vai pārtrauc ķīmisko

reakciju norisi. Tos lieto pret skābas vides iedarbību. Inhibitori

ir dažādi aldehīdi, amīni, nitrīti, karbonskābju esteri, sulfo-

skābes, urotropīns un citas vielas.

Par pasivatoriem sauc vielas, kas palēnina vai

pārtrauc metālu un to sakausējumu oksidēšanās procesu.

Dzelzi pasivē augstas koncentrācijas oksidējošas skābes -

sērskābe un slāpekļskābe, jo uz metāla virsmas veidojas blīva

dzelzs oksīdu aizsargkārtiņa. Par dažādu metālu pasivatoriem
neitrālā vidē lieto nātrija ortofosfātu Na

3
P0

4, nātrija silikātu

Na
2
Si0

3,
nātrija karbonātuNa

2
C0

3.

3.4. Nemetāli

Senos laikos bija pazīstami tikai divi nemetāli - ogleklis un

sērs. 13. gs. ieguva arsēnu, 17. gs. -ūdeņradi un fosforu, 18. gs.

beigās atklāja skābekli, slāpekli, hloru un telūru. 1789. gadā
franču zinātnieks A. L. Lavuazjē visas iepriekš minētās vielas

izdalīja atsevišķā grupā un nosauca par "nemetāliskiem

vienkāršiem ķermeņiem". 19. gs. pirmajā pusē atklāja bromu,

jodu, selēnu, silīciju un boru. Tikai 19. gs. otrajā pusē izdevās

brīvā veidā iegūt fluoru un atdalīt cēlgāzes. Radioaktīvo cēlgāzi
radonu, kura sastopama arī dabā, atklāja 1900. gadā. Radio-

aktīvo nemetālu astatu ieguva 1940. gadā.

3.4.1. Nemetālu fizikālās īpašības

Nemetāli ir vienkāršas vielas, kam nepiemīt metāliem

raksturīgās īpašības. Tā, piemēram, normālos apstākļos
nemetāli ir cieti, šķidri un gāzveida. Cietajiem nemetāliem nav



spīduma, vai arī tas ir vāji izteikts (jods, grafīts). Izņēmums ir

telūrs Te, kuram piemīt izteikts metālisks spīdums. Cietie

nemetāli slikti vada siltumu un elektrisko strāvu, taču lielākā

daļa no tiem ir pusvadītāji. Nemetāli nav kaļami, stiepjami,
velmējami.

3. dala
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Vienkāršas vielas ar nemetāliskām īpašībām veido 22

ķīmiskie elementi: ūdeņradis H, bors B, ogleklis C, slāpeklis N,

skābeklis 0, pieci halogēni -F, Cl, Br, I, At, silīcijs Si.fosfors P,
sērs S, arsēns As, selēns Se, telūrs Te un sešas cēlgāzes -He,

Ne, Ar, Kr, Xc, Rn. No nemetāliem normālos apstākļos 11 ir

gāzes -H
2,

N
2,

0
2,

F
2,

Cl
2, He, Ne, Ar, Kr,_Xe, Rn. Viens no

nemetāliem ir šķidrums - broms Br
2. Pārējie 10 nemetāli ir

cietas vielas -B, C, 12,I
2, At, Si, P, S, As, Se, Te.

VIIA grupas elementus(F, Cl, Br, I, At) sauc par halogēniem

(sāļražiem), VIA grupas nemetāliskos elementus (O, S, Se, Te) -

par halkogēniem (rūdu radītājiem). Cēlgāzes ir VIELA grupas

elementu (He, Ne, Ar, Kr, Xc, Rn) veidotās gāzes.

3.4.2. Nemetālu ķīmiskās īpašības

Nemetāli reaģē ar metāliem(izņēmums ir inertās gāzes):

2Na + Cl
2
- 2NaCI

2Mg + 0
2 r» 2MgO

2AI -f 3S -> A1
2
S

3

Nemetālispēj reaģēt viens ar otru. Šādas reakcijas ir rakstu-

rīgas tiem nemetāliem, kuriem ir atšķirīgākas elektronega-
tivitātes:

H
2

+ S - H
2
S

c + o
2

-� co
2

2P + 3Br
2

-� 2PBr
3

Vairāki nemetāli savā starpā tomēr nereaģē vai arī to

savstarpējā iedarbība noris tikai noteiktos apstākļos. Tā,

piemēram, hlors parastos apstākļos nereaģē ar skābekli. Tā

oksīdus iegūst no citiem skābekli saturošiem hlora savieno-

jumiem. Silīcijs nereaģē ar ūdeņradi, bet fosforūdeņraža

(fosfīna PH
3 ) sintēze no fosfora un ūdeņraža noris 300 °C

temperatūrā un augstā spiedienā.
Nemetāli reaģē ar saliktām vielām. Tā, piemēram,

visaktīvākais nemetāls fluors reaģē ar ūdeni parastajos
apstākļos:

2H
2
0 + 2F

2
-> 4HF 4- 0

2
|
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satur

bekļa. Noskaidrojiet elementu.

kas veido šo oksīdu!

3.5. Oksīdi

Par oksīdiem sauc saliktas (heteronukleāras) vielas,
kas sastāv no diviem elementiem, no kuriem viens ir

skābeklis, piemēram:

li_o jeb Li—O—Li; MgO jeb Mg=o; C0
2

jeb o=C=o.

Oksīdu kristālrežģos vai molekulās skābekļa atomi savā

starpā nav saistīti.

Skābeklis var veidot arī peroksīdus, superoksīdus un ozo-

nīdus.

Par peroksīdiem sauc tādus savienojumus, kuros divi

skābekļa atomi ir ķīmiski saistīti savā starpā: H_o
2

jeb

H—O—O—H, Na
2
0

2
jeb Na—O—O—Na, Ba0

2
jeb | .

O

Peroksīdus uzskata par ūdeņraža peroksida H
2
0

2 sāļiem, jo
tam piemīt vājas skābes īpašības.

Superoksīdi satursuperoksīdjonu0
2

,piemēram,K0
2
.

Ozon ī d i satur ozonīdjonu 0_", piemēram, X0
3 .

Oksīdus veido gandrīz visi ķīmiskie elementi. Vēl nav iegūti

triju inerto gāzu - hēlija, neona un argona oksīdi.

3.5.1. Oksīdu nosaukumi

Oksīdu nosaukumus atvasina no attiecīgā elementa nosau-

kuma, pievienojot tam vārdu "oksīds". Ja oksīdu veidojošam
elementam ir vairākas oksidēšanas pakāpes, tad to raksta ar

romiešu ciparu iekavās aiz elementa nosaukuma. Piemēram,

CaO - kalcija oksīds

A1
2
0

3
- alumīnija oksīds

50
2
- sēra(lV) oksīds (sēra četri oksīds)

50
3
-sēra(Vl) oksīds (sēra seši oksīds)

Oksīdu nosaukumu darināšanai izmanto arī atomu skaita

stehiometriskās attiecības. Tādā gadījumā atomuskaitu norāda

ar grieķu skaitļa vārdiem:

50
2
-sēra dioksīds

50
3
-sēra trioksīds

MnO - mangāna monooksīds

P
2
0

5
-difosfora pentoksīds

3.5.2. Oksīdu iedalījums

Oksīdus iedala pēc to raksturīgajām ķīmiskajām īpašībām.

Sāļus radošos oksīdus iedala bāziskajos, skābajos un

amfotērajos oksīdos (sk. 3.1. attēlu).

3. dala
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Par bāziskajiem oksīdiem sauc oksīdus, kuriem

atbilst tikai bāzes. Šī atbilstība izpaužas attiecīgā oksīda

reakcijā ar ūdeni, kurā veidojas bāze. Vairums metālu oksīdu

ar ūdeni nereaģē. Tādāgadījumā šo atbilstību nosaka, attiecīgo
bāzi termiski sadalot.

CaO + H
2
O - Ca(OH)2

2Fe(OH) 2
FeO + H

2
O

Bāziskos oksīdus veido metāli.

Par skābajiem oksīdiem sauc oksīdus, kuriem

atbilst tikai skābes:

S0
2

+ H
2
O <± H

2
S0

3; H
2
Si0

3
-� Si0

2
+ H

2
O

Skābos oksīdus veido galvenokārt nemetāli.

Par amfotēraj iem oksīdiem sauc oksīdus, kuriem

piemīt gan bāzisko, gan skābo oksīdu īpašības (no grieķu
amphoteros - abi). Tas nozīmē, ka amfotērie oksīdi reaģē ganar

skābēm, gan ar bāzēm.

Pie amfotēriem oksīdiem pieder A1
2
0

3,
Ti0

2,
V0

2,
Cr

2
0

3,

Mn0
2,

ZnO, Ga
2
0

3 ,
Fe

2
0

3,
Sn0

2
v.c. To amfoteritātes pakāpe ir

dažāda. Tā, piemēram, A1
2
0

3,
Cr

2
0

3,
ZnO ir izteikti amfotēri

oksīdi, turpretim dzelzs(Hl) oksīdam Fe
2
0

3 pārsvarā piemīt
bāziskas īpašības, jo ar sārmiem tas reaģē tikai augstās tempe-

ratūrās. Alvas dioksīdam Sn0
2

vairāk izteiktas skābā oksīda

īpašības.

Sāļus neradošos oksīdus veido nemetāliski elementi

zemās oksidēšanas pakāpēs, piemēram, slāpekļa© oksīds jeb

dislāpekļa monooksīds N
2O, slāpekļa(ll) oksīds jeb slāpekļa

monooksīds NO, oglekļa(II) oksīds jeb oglekļa monooksīds CO.

Tā kā sāļus neradošie oksīdi neveido ne bāzes, ne skābes, no

tiem tiešās reakcijās nav iespējams iegūt arī sāļus.

Kura slāpekļa oksīda blī-

vums ir vienāds ar oglekļa(lV)
oksīda blīvumu?

3.5.3. Oksīdu fizikālās īpašības

Parastajos apstākļos oksīdi sastopami visos trijos
agregātstāvokļos un to krāsa ir dažāda. Tā,

piemēram, vara(ll) oksīds CuO ir cieta melna viela, magnija
oksīds MgO - cieta balta viela, turpretim slāpekļa(lV) oksīds

N0
2
ir dzeltenbrūnagāze, bet slāpekļa(lll) oksīds N

2
0

3
-zilgan-

zaļš šķidrums. Labi pazīstamie oglekļa oksīdi CO un C0
2

ir

bezkrāsainas gāzveida vielas, bet visizplatītākais oksīds uz

Zemes ir bezkrāsainais šķidrums - ūdens H
2
O.

Ļoti atšķirīgs ir gāzveida oksīdu blīvums
.
Tā, piemēram,

oglekļa(H) oksīda blīvums ir 1,25 gjl, turpretim sēra(lV) oksīda

blīvums ir 2,86 g/l.
Oksīdu šķīdība ūdenī ir dažāda, pie tam ta galveno-

kārt saistīta ar ķīmisko iedarbību. Tā, piemēram, silīcija

3. dala
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dioksīds Si0
2

ūdenīnešķīst un ar to nereaģē, bet sēra dioksīda

S0
2

šķīdība ūdenī ir ļoti laba, jo tas reaģē ar ūdeni un veido

vāju skābi -sērpaskābi:

S0
2

+ H
2
O +± H

2
S0

3

Protolītiskā teorija par bā-

zem uzskata vielas, kuru mola-

MaSU™»
bāze tāpēc, ka spēj pievienot
protonu. Odens šķīdumos stip-
rākā bāze ir hidroksīdjons QH~.

'

3.6. Bāzes

Pēc klasiskās teorijas bāzes ir ķīmiski savienojumi, kas

ūdens šķīdumā disociē pozitīvi lādētos metālu jonos un

negatīvi lādētoshidroksīdjonos OH~.

Izņēmums ir amonija hidroksīds, kas disociē pozitīvi lādētos

amonija jonos NH
4

un hidroksīdjonos OH".

NaOH *± Na+

+ OH"

Ca(OH)2
«± Ca2+

+ 20H"

NH
4
0H ī± NH+ + OH-

Kā redzams no piemēriem, bāzu raksturīgais anjons ir

hidroksīdjons OH~, tāpēc ir pieņemts, ka konkrētus bāzu

pārstāvjus sauc par hidroksīdiem, piemēram, NaOH - nātrija
hidroksīds, Al(OH)

3
- alumīnija hidroksīds.

3.6.1. Bāzu iedalījums

Pēc fizikālām īpašībām bāzes iedala ūdenī šķīstošajās
un ūdenī nešķīstošajās bāzēs

.
Tā, piemēram, nātrija

hidroksīds NaOH ir šķīstoša bāze, bet alumīnija hidroksīds

Al(OH)3
- nešķīstoša bāze. Lielākā daļabāzu ir nešķīstoši savie-

nojumi.
Bāzes iedala arī pēc to raksturīgajām ķīmis -

kājām īpašībām. Tā, piemēram, visas bāzes reaģē ar

skābēm, taču daudzas bāzes reaģē arī ar šķīstošajām bāzēm.

Bāzes, kas reaģē gan ar skābēm, gan arī ar šķīstošajām bāzēm,

sauc par amfotēriem hidroksīdiem. No šāda viedokļa bāzes var

iedalīt bāziskajos hidroksīdos un amfotērajos hidroksīdos.

Kālija hidroksīds KOH pieder pie bāziskajiem hidroksīdiem, bet

cinka hidroksīds Zn(OH)2
ir amfotērs savienojums.

3.6.2. Bāzu nosaukumi

Bāzu nosaukumus atvasina no attiecīgā metāla nosaukuma,

pievienojot tam vārdu "hidroksīds". Ja bāzi veidojošajam
metālam ir vairākas oksidēšanas pakāpes, tad to raksta ar

romiešu ciparu iekavās aiz metāla nosaukuma. Piemēram,

3. dala
9



Ca(OH)2 - kalcija hidroksīds

Fe(OH) 2
-dzelzs(ll) hidroksīds (dzelzs divi hidroksīds)

Fe(OH) 3
-dzelzs(Hl) hidroksīds (dzelzs trīs hidroksīds)
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Metāli, kuru oksidēšanas pakāpe ir +3, var veidot arī

oksīdhidroksīdus, piemēram, FeO(OH) - dzelzs(Hl) oksīdhidr-

oksīdu.

Šķīstošās bāzes sauc arī par sārmiem, piemēram,
NaOH- nātrija hidroksīds jeb nātrija sārms.

3.6.3. Bāzu fizikālās īpašības

Bāzes ir cietas kristāliskas vielas dažādās krāsās. Tā,

piemēram, nātrija un kālija hidroksīds ir baltas kristāliskas

vielas, vara(ll) hidroksīds - zilā krāsā, vara(l) hidroksīds -

dzeltens, dzelzs(in) hidroksīds - brūns. Sārmu un sārmzemju

metālu hidroksīdi ir ūdenī šķīstošās bāzes. Pārējie ir ūdenī

praktiski nešķīstoši savienojumi. Izņēmums ir amonija
hidroksīds NH

40H, kas pastāv tikai ūdens šķīdumā.

3.7. Skābes

No elektrolītiskās disociācijas teorijas viedokļa skābes ir

elektrolīti, kurām ūdens šķīdumos disociējot kā katjoni

veidojas tikai ūdeņraža joni H
+

,

hci *± h+
+ cr

HN0
3

+

+ NOJ

H
2
S0

4
ī± 2H+

+ S0
4

"

Skābju ūdeņraža joni spēj apmainīties (aizvietoties) ar

metālu joniem, un tadrodas sāļi.
Pazīstamāko skābju nosaukumi un formulas ievietotas

3.5. tabulā.

Protolītiskā teorija par skā-

bēm uzskata vielas, kuru mole-

kulas vai joni spēj protonus

atšķelt. Hidratēts dzelzs(lll) jons

Fe(H_Q)
3+ ir skābe, jo tas spēj

atšķelt protonu un pārvērsties

par Fe(H 2O)
2+

jonu. ūdens šķī-
dumos stiprākā skābe ir hidrok-

sonija jons H
3
0

+.

3.7.1. Skābju iedalījums

Skābes iedala pēc skābekļa satura, vērtības un stipruma.

Izšķir skābekli saturošas un skābekli nesa-

turošās skābes, piemēram, H
2
S0

4
un HCI.

Skābes iedala vienvērtīgajās (vienprotona), di v-

vēr tīgaj ās (divprotonu) un trīs vērtīgajās (trīs-

protonu) skābēs. Skābju un to atlikumu vērtību nosaka
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Pazīstamāko skābju un to anjonu nosaukumi un formulas

Par stiprām skābēm tiek

uzskatītas skābes, kuru protona
disociācijas pirmā pakāpe deci-

molārā šķīdumā ir robežās no

1 (100 %) līdz 0,3 (30 %), par

vidēji stiprām -skābes, kuram

disociācijas pakāpe decimolārā

šķīdumā ir no 0,3 (30 %) līdz

0,02 (2 %). Pārējās skābes ir

vājas skābes.

ūdeņraža atomu skaits, kas saistīts ar skābes atlikumu.

Piemēram, slāpekļskābe HN0
3

ir vienvērtīga skābe, un tās

atlikums -N0
3

arī ir vienvērtīgs; sērskābe H
2
S0

4
ir divvērtīga,

un tās atlikums =S0
4

arī ir divvērtīgs; ortofosforskābe H
3
P0

4

un tās atlikums =P0
4
ir trīsvērtīgs.

Pēc disociācijas pakāpes skābes iedala stiprās, vidēji stiprās
un vājās skābēs. Stiprās skābes ir, piemēram, sālsskābe

(a = 0,92), bromūdeņražskābe (a = 0,92), slāpekļskābe

(a = 0,92). Vājās skābes ir sērūdeņražskābe (a = 0,0007),
ogļskābe (a = 0,0017) v.c. Vidēji stiprās skābes ir

ortofosforskābe (a = 0,27), sērpaskābe (a = 0,34) v.c.

3.7.2. Skābju nosaukumi

Skābekli nesaturošo skābju nosaukumus darina no skābi

veidojošā elementa nosaukuma, pievienojot tam vārdu "ūdeņ-
ražskābe": HCI - hlorūdeņražskābe, H

2
S - sērūdeņražskābe,

HCN - ciānūdeņražskābe (CN~ sauc par cianogrupu). Atļauts
lietot arī dažus vēsturiski izveidojušos jeb triviālos nosau-

kumus, piemēram, HCI - sālsskābe.

3. dala

Anjona

formula

Anjona itbilstošo sāļJu
Skābes nosaukums

formula nosaukums nosaukumi

Hlorūdeņražskābe

(sālsskābe)

Fluorūdeņražskābe

HC1 cr Hlorīdjons Hlorīdi

HF F" Fluorīdjons Fluorīdi

Jodūdeņražskābe

Bromūdeņražskābe

HI r Jodīdjons

Bromīdjons

Jodīdi

HBr Br" Bromīdi

Sērskābe

Sērpaskābe

Sērūdeņražskābe

Slāpekļskābe

Slāpekļpaskābe

Metafosforskābe

H
2
S0

4

H
2
S0

3

H
2
S

HN0
3

HN0
2

SO2 "

so
3

-

s2 ~

Sulfātjons

Sulfītjons

Sulfīdjons

Nitrātjons

Nitrītjons

Metafosfātjons

Ortofosfātjons

Karbonātjons

Sulfāti

Sulfīti

Sulfīdi

Ortofosforskābe

Ogļskābe

Silīcijskābe
Borskābe

HPO3
H

3
P0

4

H
2
C0

3

H
2
Si0

3

H
3
B0

3

HC10
3

HCIO

NOJ
NO-

PO"

PO
3

."

co2 -

SiO2 "

BO3-

CIO"

cio-

Nitrāti

Nitrīti

Metafosfāti

Ortofosfāti

Karbonāti

Silikātjons

Borātjons

Hlorātjons

Hipohlorātjons

Silikāti

Borāti

Hlorskābe Hlorāti

Hlorapskābe

Ciānūdeņražskābe

(zilskābe)

HCN Cianīdjons

Hipohlorāti
Cianīdi
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Skābekli saturošo skābju nosaukumus darina no skābi

veidojošā elementa nosaukuma, pievienojot tam vārdu"skābe".

Ja elements veido divas skābes, t.i., elementam ir divas oksidē-

šanas pakāpes, tad, nosaucot skābi, kurā šī elementa oksidē-

šanas pakāpe ir zemāka, lieto vārdu "paskābe". Piemēram,

+ 6, +4

H
2
S0

4
— sērskābe, H

2
S0

3
— sērpaskabe.

Skābju nosaukumu veidošanai izmanto arī dažādus prie-
+s +3

dēkļus, piemēram, HCI0
3
- perhlorskābe, HCI0

2
-hlorpaskābe,

+i

HCIO - hlorapskābe.
Tādā gadījumā, ja elementam ir viena un tā pati oksidē-

šanas pakāpe vairākās skābekli saturošajās skābēs, tad tās

skābes nosaukumam, kura satur vairāk ūdens, izmanto

priedēkli orto-. Ja skābe satur mazāk ūdens, tad tās nosauku-

mam izmanto priedēkli meta-. Piemēram, H
3
P0

4
- ortofosfor-

skābe (P
2
0

5
+ 3H

2
0 2H

3
P0

4
); HP0

3
- metafosforskābe

(P
2
0

5 + H
2
O -» 2HP0

3).

lUPAC iesaka arī citus skābju nosaukumu darināšanas principus,

kur uzsvērti savienojumu veidojošo elementu nosaukumi unto atomu

skaits, piemēram, H
2
SO

A
- dMdrogēntetraoksosulfāts, H

3
P0

4
- tri-

hidrogēntetraoksofosfats, HN0
3
- hidrogēntrioksonitrāts. Šie nosau-

kumi pagaidām nav ieviesti.

Kuras skābes novecojis no-

saukums ir vitriola eļļa?

3.7.3. Skābju fizikālās īpašības

Parastos apstākļos skābes ir šķidrumi vai cietas kristāliskas

vielas, kuru šķīdība ūdenī ir atšķirīga. Atsevišķas skābes

pastāv tikai šķīdumos. Tā, piemēram, sērskābe ir smags, stigrs,
bezkrāsains šķidrums, kas sajaucas ar ūdeni jebkurās attie-

cībās. Borskābe H
3
B0

3
ir baltakristāliska viela, kas slikti šķīst

ūdenī, turpretim sērpaskābe H
2
S0

3
pastāv tikai ūdens šķī-

dumā.

3.8. Sāļi

No elektrolītiskās disociācijas teorijas viedokļa par sāļiem

sauc elektrolītus, kuri ūdens šķīdumos veido metālu

katjonus un skābju atlikumu anjonus.

Izņēmums ir amonija sāļi, kuri ūdens šķīdumos veido

amonija katjonus NH
4. Pastāv arī sāļi, kuru sastāvā līdz ar

metālu joniem un skābju atlikumiem ir vēl ūdeņraža joni H+

vai arī hidroksīdjoni OH".

Saskaņā ar prototītiskās
teorijas uzskatiem sāļi sastāv no

katjonskābēm un anjonbāzēm.
Tas attiecas arī uz amonija
sājiem.

3. dala
>
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3.8.1. Sāļu iedalījums

Atūdeņojot nātrija sulfrta

zmlfS
kristālhidrāta formulu!

Izšķir normālos, skābos, bāziskos sāļus un dubultsāļus.
Par normāliem sāļiem sauc tādus sāļus, kuros

skābju atlikumu joni ir saistīti tikai ar metālu joniem. Piemē-

ram, nātrija hlorīds NaCl, kālija nitrāts KN0
3, alumīnija sul-

fāts A1
2
(S0

4
)
3.

Par skābajiem sāļiem sauc tādus sāļus, kuros

skābju atlikumu joni ir saistīti ar metālu joniem un ar ūdeņ-
raža joniem. Piemēram, nātrija hidrogēnsulfāts NaHS0

4,
kal-

cija dihidrogēnortofosfāts CaCHĻPO^.

Skābos sāļus var veidot tikai daudzvērtīgās skābes. Šos

sāļus var uzskatīt arī par skābju atvasinājumiem, kuros daļa

ūdeņraža jonu aizvietoti ar metālu joniem.
Par bāziskajiem sājiem sauc sāļus, kuros metālu

joni ir saistīti ar skābju atlikumu joniem un ar hidroksīd-

joniem. Piemēram: niķeļa hidroksonitrāts Ni(OH)N0
3,

vara

dihidroksokarbonāts Cu
2(OH)2

C0
3 jeb (CuOH) 2

CO
3 .

Bāziskie sāļi ir bazu atvasinājumi, kuros daļa hidroksīdjonu
aizvietoti ar skābju atlikumiem.

Bāziskos sāļus var veidot tikai daudzvērtīgie hidroksīdi.

Par dubultsāļiem sauc sāļus, kuros skābju atlikumu

joni ir saistīti ar divu dažādumetālu joniem. Piemēram: kālija
magnija fluorīds KMgF

3, nātrija alumīnija sulfāts NaAI(SO
4
)

2 .

Amonija jons var ietilpt normālo un skābo sāļu, kā arī

dubultsāļu sastāvā. Sastādot amonija sāļu formulas, jāievēro,
ka NH

4
ir vienlādiņa jons. Izplatīti amonija sāļi ir, piemēram,

amonija hlorīds NH
4CI, amonija sulfāts (NH4)2

SO
4, amonija

hidrogēnkarbonāts NH
4
HC0

3, amonija dmidrogēnkarbonāts
NH

4
H

2
P0

4, magnija amonija fosfāts MgNH4
P0

4.

Daudzi sāļi veido kristālhidrātus: vara sulfāta

pentahidrāts CuS0
4
-5H

2
0; amonija karbonāta hidrāts

(NH4
)

2
C0

3
H

2
0; alumīnija nitrāta nonahidrāts AI(N03)3

-9H
2
0.

3.8.2. Sāļuu nosaukumi

Svarīgākajām skābēm atbilstošo normālo sāļu
nosaukumi ievietoti 3.5. tabulā. Tie ir atvasināti no skābju

anjonu latīniskajiem nosaukumiem. Metāliskā elementanosau-

kumu lieto ģenitīvā, tam pievienojot skābes anjona nosau-

kumu. Piemēram: Na
3
P0

4
- nātrija ortofosfāts, CaS0

4
-kalcija

sulfāts, AIC1
3

- alumīnija hlorīds. Ja sāli veidojošajam elemen-

tam ir vairākas oksidēšanas pakāpes, tad to raksta ar romiešu

ciparu iekavās aiz metāla nosaukuma. Piemēram: FeS0
4

-

dzelzs(ll) sulfāts (dzelzs divi sulfāts), Fe
2
(S0

4
)

3
- dzelzs(in)

sulfāts (dzelzs trīs sulfāts).

3. dala
*
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Skābo sāļu nosaukumus atvasina no normālosāļu
nosaukumiem, sāls sastāvā ietilpstošo ūdeņraža jonu apzīmējot
ar vārdu "hidrogēn". To nosauc un raksta pirms anjona
nosaukuma, piemēram, Ca(HCO

3
)
2

- kalcija hidrogēnkarbo-

nāts, Ca(H
2
PO

4
)

2

- kalcija dihidrogēnkarbonāts.

Amonija sāļu nosaukumus veido līdzīgi citu normālo un

skābo sāļu nosaukumiem, piemēram, NH
4
CI - amonija hlorīds,

- amonija sulfāts, NH
4
H

2
P0

4
-amonija dihidrogēn-

sulfats.

Bāzisko sāļu nosaukumos hidroksīdgrupu
apzīmē ar vārdu "hidrokso". To nosauc un raksta tūlīt pēc
metāliskā elementa nosaukuma, piemēram, Cu

2
(OH)

2
C0

3
jeb

(CuOH) 2
CO

3
- vara dihidroksokarbonāts.

Dubultsāļu nosaukumus veido no abu sāli veidojošo
metālisko elementu nosaukumiem ģenitīvā, tiem pievienojot
skābes atlikuma latīnisko nosaukumu, piemēram, NaAKSOJj -

nātrija alumīnija sulfāts.

Sāļu kristālhidrātu nosaukumus veido no dotā sāļa
nosaukuma ģenitīvā, tam pievienojot vārdu "hidrāts". Hidrātā

saistīto ūdens daudzumu norāda ar grieķu skaitļu vārdiem,

piemēram, CaS0
4

H
2
0 - kalcija sulfāta monohidrāts,

CaS0
4
-2H

2
0 - kalcija sulfāta dihidrāts, Na

2
CO

3
10H

2
O - nātrija

karbonāta dekahidrāts.

Mēdz lietot arī vēsturiski

izveidojušos jeb triviālos sāju
nosaukumus, piemēram, NaCl -

vārāmais sāls, Na
2

C0
3

-

kalcinētā soda, NaHCQ
3

-

dzeramā soda. CuSCvSH 2
O -

nvara vitriols, K
2

CQ
3

- potaša,
Na

2
SQ

4-10H_0 - glaubersāls.

3.8.3. Sāļu fizikālās īpašības

Sāļi ir cietas kristāliskas vielas dažādās

k r ā s ā s . Tā, piemēram, nātrija, kālija, kalcija, magnija, amo-

nija sāļi un daudzucitu metālusāļi ir bezkrāsainas kristāliskas

vielas, kas sasmalcinātā veidā ir baltā krāsā. Niķeļa(ll) sāļiem
lielākoties ir zaļa krāsa, bet kobalta(II) sāļiem - zila krāsa.

Bezūdens sāļu krāsa nereti atšķiras no šo pašu sāļu kristāl-

hidrātu vai to ūdens šķīdumu krāsas. Tā, piemēram, sasmal-

cināts bezūdensvara(ll) sulfāts CuS0
4
ir baltā krāsā, turpretim

tā kristālhidrāts CuS0
4
-5H

2
0 un ūdens šķīdums ir zilā krāsā.

Sāļu šķīdība ūdenī ir ļoti dažāda. Vislabāk šķīst
nitrāti, acetāti, halogenīdi un sulfāti, vissliktāk - fosfāti un

sulfīdi. Sāļu šķīdība ir atkarīga no temperatūras. Tā, piemēram,

svina(H) nitrāta šķīdība 100 °C temperatūrā salīdzinājumā ar tā

šķīdību 0 °C temperatūrā pieaug apmēram 3 reizes, turpretim

nātrija hlorīda šķīdība tādā pašā temperatūru intervālā

palielinās tikai 1,14 reizes. Nātrija sulfāta šķīdība temperatūras
intervālā no 0 °C līdz 50 °C palielinās 10 reizes, bet, tempe-

ratūru vēl paaugstinot, - samazinās. Tas izskaidrojams ar

cietās fāzes sastāva izmaiņām: Na
2
SOIOH

2
O pārvēršanos par

Na
2
S0

4.

3. dala
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3.9. Oksīdu, bāzu, skābju un sāļu

ķīmiskās reakcijas

Kaļķūdenī, kas satur 1,85 g

Ca(OH) 2
; ievada 0,64 / Cū

?.
Aprēķiniet, kādas vielas un cik

lielā daudzumā satur iegūtais
maisījums pēc reakcijas! {0,0125
mol CaC0

3
un 0,0125 mol

Ca(HCQ 3)2.)

3.9.1. Oksīdu reakcijas

1. Bāziskie oksīdi reaģē ar skābēm:

MgO + 2HCI - MgCl2 4- H
2
O

CaO 4- 2H
3
P0

4
Ca(H

2
PO

4
)
2

+ H
2
O

2. Bāziskie oksīdi reaģē ar skābajiem oksīdiem. Šajās reak-

cijās veidojas atbilstošo skābju sāļi:

3CaO 4- P
2
0

5
- Ca

3(P04)2

MgO 4- Si0
2 —MgSio3

3. Ar ūdeni reaģē tikai sārmu metālu un sārm-

zemju metālu oksīdi. Šajās reakcijās veidojas ūdenī

šķīstoši hidroksīdi (sārmi):

li
2
0 4- H

2
O - 2LiOH

SrO 4- H
2
O -> Sr(OH)

2

4. Skābie oksīdi reaģē ar sārmiem. Šajās reakcijās

veidojas atbilstošo skābju sāļi:

Ca(OH)2 4- C0
2

-> CaC0
3 ļ 4- H2

O

3Ca(OH)2 4- P
2
0

5
- Ca

3(P0 4)2 ļ + H
2
O

Atkarībā no reaģējošo vielu daudzumu attiecībām šajās

reakcijās var veidoties normālie vai skābie sāļi:

Ca(OH)
2

4- S0
2
- CaS0

3
ļ 4- H

2
O

Ca(OH)
2

+ 2S0
2
- Ca(HS0 3)2

5.Vairums skābo oksīdu reaģē ar ūdeni, veidojot atbilstošas

skābes. Ar ūdeninereaģē, piemēram, silīcija dioksīds Si0
2.

50
2

4- H
2
O ī± H

2
S0

3

50
3

4- H
2
O - H

2
S0

4

N
2
0

5
4- H

2
O - 2HN0

3

C0
2

4- H
2
O ?± H

2
C0

3

B
2
0

3
+ 3H

2
0 - 2H

3
B0

3

Daži skābie oksīdi reakcijā ar ūdeni var veidot vairākas

skābes:

P
2
0

5
4- H

2
O - 2HP0

3

P
2
0

5
4- 3H

2
0X* 2H

3
P0

4

2N0
2

4- H
2
O - HN0

3 4- HN0
2
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6. Amfotēro oksīdu pamatīpašība ir to spēja reaģēt
gan ar skābēm, gan ar sārmiem:

ZnO + 2HCI -> ZnCl
2

4- H
2
O

ZnO 4- 2H+
-> Zn2+

4- H
2
O

ZnO 4- 2NaOH 4- H
2
O - Na

2
[Zn(OH)

4
]

ZnO 4- 20H" 4- H
2
O - [Zn(OH)

4
]2"

Amfotērie oksīdi reakcijās ar sārmu ūdens šķīdumiem veido

kompleksus savienojumus, piemēram, nātrija tetrahidrokso-

cinkātu Na
2
[Zn(OH)

4
].

Ja amfotērā oksīda un sārma maisījumu sakausē, tad

veidojas sāļu tipa savienojums, piemēram, nātrija cinkāts:

ZnO 4- 2NaOH -X- Na
2
Zn0

2 + H
2
O

Nātrija cinkāts Na
2
Zn0

2 patiesībā ir dehidratēts nātrija
tetrahidroksocinkāts:

Na
2
[Zn(OH)

4
] -X Na

2
Zn0

2
+ 2H

2
0

Ar ūdeni amfotērie oksīdi nereaģē.

3.9.2. Bāzu reakcijas

1. Visas bāzes reaģē ar skābēm, veidojot sāli un

ūdeni. Reakcijas, kas notiek starp bāzēm un skābēm, sauc par

neitralizācijas reakcijām, jo tajās ūdeņraža joni
H

+
neitralizē hidroksldjonus OH~ un rodas ūdens. Atkarībā no

bāzes un skābes daudzumu attiecībām reakcijā var rasties

normālie, skābie un bāziskie sāļi, turklāt iegūtie sāļi var arī

hidrolizēties:

3Ca(OH)2 + 2H
3
P0

4
- Ca

3(P0 4)2 j + 6H
2
0

Ca(OH)2
+ H

3
P0

4
- CaHP0

4
+ 2H

2
0

Cu(OH)
2

+ HCI ~» Cu(OH)CI + H
2
O

3NaOH + H
3
P0

4
- Na

3
P0

4 4- 3H
2
0

P0
4

"

+ H
2
O *± HP0

4

"

+ OH" Hidrolīze

Al(OH)3
4- 3HCI - AIC1

3
4- 3H

2
0

Al3+
4- H

2
O <± AlOH2+ +H

+ Hidrolīze

2. Sārmi reaģē ar skābajiem oksīdiem (sk. iepriekš).
3. Sārmi reaģē ar sāļu šķīdumiem. Šīs reakcijas ir apmaiņas

reakcijas un noris līdz galam tikai tad, ja rodas praktiski
nešķīstoša viela:

CuCl
2

4- 2KOH - Cu(OH)
2
ļ 4- 2KCI

Na
2
C0

3 4- Ca(OH)2
- 2NaOH 4- CaC0

3 ļ
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Ja viena no reakcijas izejvielām ir ūdenī nešķīstošs savie-

nojums, tad reakcija nenotiek.

Ja sāls reaģē ar sārmu, kas ņemts mazākumā, tad var

veidoties arī bāziskais sāls:

CuCl
2

+ KOH - Cu(OH)Clļ + XCI

4. Amfotērie hidroksīdi, tāpat kā amfotērie oksīdi,
reaģē gan ar skābēm, gan ar sārmiem:

Zn(OH)
2

+ 2HCI - ZnCl
2

+ 2H
2
0

Zn(OH)2
+ 2H

+
- Zn

2+

+ 2H
2
0

Zn(OH)
2

+ 2NaOH - Na
2
[Zn(OH)

4
]

Zn(OH)2 + 20H" -> [Zn(OH)
4
]2 -

Zn(OH)
2

+2NaOH-^Na
2
Zn0

2
+ 2H

2
0

5. Nešķīstošie hidroksīdi paaugstinātā tempera-
tūrā sadalās:

Cu(OH)2
CuO + H

2
O

2Fe(OH) 3
X- Fe

2
0

3
+ 3H

2
0

J2(* iSVSk!
nenoris tāpēc, ka reakcijā rodas

s^n^SŠ

saskari, un reakcijas ātrums

Tedartto' afsfr"
skābes vai fosforskābes iķīdu-
miem.

3.9.3. Skābju reakcijas

1. Visas skābes reaģē ar bāzēm. Šīs reakcijas sauc par

neitralizācijas reakcijām (sk. bāzu reakcijas).
2. Skābes reaģē ar bāziskajiem oksīdiem (sk. oksīdu reak-

cijas).
3. Skābes reaģē armetāliem. Šīs reakcijas pieder pie oksidē-

šanās-reducēšanās reakcijām. To norise ir atkarīga no metālu

un skābju ķīmiskās aktivitātes, no skābju stabilitātes un stip-
ruma, no skābju šķīdumu koncentrācijas, no temperatūras.

Skābju reakcijās ar metāliem oksidētāji ir ūdeņraža joni.
Izņēmums ir t.s. oksidējošās skābes, piemēram, slāpekļskābe
un koncentrētā sērskābe, kur oksidētāji ir skābju anjoni N0

3

un SO2

,

-

.

Mg + H
2
S0

4
- MgS0

4
+ H

2
T

1:5

4Mg + 5H
2
S0

4
-» 4MgS04 + K

2Sf + 4H
2
0

1:1

Cv + 4HN0
3

-> CuOĪO,), + 2NO,T + 2H
:
O

konc.

2Cu + BHN0
3
- 3Cu(NO

3
)
2

+ 2NO| + 4H
2
0

1:1

4- Skābes reaģē ar sāļiem. Tās ir apmaiņas reakcijas,

Reakcijas starp skābēm un sāļiem noris līdz galam tikai tad,
ja veidojas nogulsnes vai gaistoša viela.
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8a(N0 3)2
+ H

2
SQ

4
- BaS0

4 | + 2HN0
3

CaC0
3

+ 2HCI - CaCl
2 + H

2
O + C0

2 |

Apmaiņas reakcijās, kas noris starp skābēm un sāļiem,
izšķiroša nozīme ir reaģējošo vielu koncentrācijai. Tā,

piemēram, reakcija starp nātrija hlorīdu un sērskābi ūdens

šķīdumā ir apgriezeniska, jo hlorūdeņradis, kas gan ir gaistoša
viela (gāze), labi šķist ūdenīun disociē:

NaCl + H
2
S0

4
*± NaHS0

4 + HCI

vai 2NaCI + H
2
S0

4
+± Na

2
S0

4
+ 2HCI

2Na+
+ 2Cr + 2H

+

+ S0
4

"

<_ 2Na
+

+ S0
4

~

4- 2H+
+ 2CI"

Reakcija starp kristālisku nātrija hlorīdu un koncentrētu

sērskābi noris līdz galam, jo koncentrētajā reakcijas vidē, kurā

ir maz ūdens, hlorūdeņradis neizšķīst, bet izdalās no reakcijas
vides kā gaistoša viela:

NaCl + H
2
SO - NaHS0

4 + HCl|

vai 2NaCI + H
2
S0

4
-XNa

2
S0

4 + 2HCI|

Vājas skābes par izejvielām reakcijās ar sāļiem var būt tikai

tad, ja reakcijas rezultātā rodas vēl vājāka skābe vai veidojas
nogulsnes, kuras nešķīst skābēs:

Na
2
C0

3
+ H

2
S0

3
-+ Na

2
S0

3
+ H

2
O + C0

2 1

Pb(N0
3
)
2

+ H
2
S PbSļ + 2HN0

3

Daudzvērtīgās skābes reaģē ar tām atbilstošajiem sāļiem,
veidojot skābos sāļus:

CaaCPOJj + H
3
P0

4
3CaHP0

4

5. Skābes var sadalīties parastajos apstākļos vai arī paaug-
stinātā temperatūrā:

H
2
C0

3
- H

2
O + C0

2
f

H
2
S0

4
-X H

2
O + S0

3|

4HN0
3
-X 2H

2
0 + 4N0

2| + 0
2|

3.9.4. Sāļu reakcijas

1. Sāļi reaģē ar metāliem (sk. 3.3.3. paragrāfu)
2. Sāļi reaģē ar skābēm (sk. skābju reakcijas).
3. Sāļi reaģē ar bāzēm (sk. bāzu reakcijas).
4. Saļi reaģē ar sāļiem. Tās ir apmaiņas reakcijas, kas noris

ūdens šķīdumos un ir neapgriezeniskas tikai tad, ja rodas

mazšķīstošs vai praktiski nešķīstošs sāls:

Ca(NO
3
)
2

+ Na
2
C0

3
- CaC0

3
ļ + 2NaN0

3

2FeCl
3

+ 3CuS0
4 ī± Fe

2 (S04)3 + 3CuCl
2

Uzrakstiet reakciju vienā-

dojumus šādām ķīmiskām pār-

vērtībām:

*

A«?
2

IlSoVj
-

-AI2 (S04)3!
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Ūdeņradi [h/drogemum no

gr. hydor- ūdens un gennan-

radīt) atklāja H. Kavendišs 1766.

gadā. Viņš šo gāzi ieguva cinka

/ai dzelzs reakcijā ar sālsskābi

m konstatēja, ka tās degšanas

produkts ir ūdens. Nosaukumu

"ūdeņradis" 1783. gadā ieteica

\. Lavuazjē.

H. Kavendišs (1731-1810)
bija angļu ķīmiķis un fiziķis.

Iflņš aprēķināja zemeslodes vi-

dējo blīvumu un gravitācijas
konstanti, daudz eksperimentēja
ar gāzēm C0

2,
H

2,
N

2, NO, kā

arī atklāja, ka ūdeni veido ūdeņ-
radis un skābeklis.

Reakcija starp sāļiem nenotiek arī tad, ja viena no izej-
vielām ir ūdenī praktiski nešķīstoša viela.

5. Daudzi sāļi reaģē ar ūdeni.Atkarībā no sāļu sastāva šajās
reakcijās noris hidrolīze vai, ietvaicējot šķīdumus, iegūst sāļu
kristāMclrātus:

A1
2
S

3
+ 6H

2
0 - 2AI(OH)

3
ļ + 3H

2
S|

2CuS0
4

+ 2H
2
0 - Cu

2(OH)2
S0

4 + H
2
S0

4

MgS0
4

4- 7H
2
0 -> MgS0

4
-7H

2
0

6. Daudzi sāļi paaugstinātā temperatūrā sadalās, piemēram:

CaC0
3

CaO + C0
2
|

2Pb(NO
3
)
2

X-2PbO + 4N0
2
| + 0

2
|

3.10. Ūdeņradis

Ūdeņradis ir pirmais elements ķīmisko elementu perio-
diskajā sistēmā. Tā atoma kodolā ir 1 protons un ap kodolu

kustas 1 elektrons. Ja ūdeņraža atoms atdod elektronu, rodas

ūdeņraža katjons H+
.

Te saskatāma līdzība ar sārmu metālu

elementiem. Ūdeņraža atoms var elektronu arī pievienot, un

tad rodas H~. Te savukārt var saskatīt līdzību ar halogēniem.
m_ _ , ~ _, . .. . T . ..m .

_

Tapec ūdeņradi medz ievietot ganlA, gan ari VIIA grupa.

Astoņas periodiskās sistēmas grupas (lA-VIIIA) ir izveido-

tas, pamatojoties uz 5 un p elektronu papildināšanos. Bet 1. pe-

rioda elementiem p elektronu nemaz nav. Tāpēc nav pareizi
~ . , , A .

TTTT
.

r
. r,.

ūdeņradi pieskaitīt pie IA vai VBA grupas elementiem,

Ūdeņradim ir īpašs stāvoklis, un tā ievietošana viena no

astoņām elementu grupām ir formāla.

ūdeņradi raksturo A
r

= 1,00794(7), oksidēšanās pakāpe +1

un -1, atoma rādiuss 30 pm un jona H~ rādiuss 208pm.

3.10.1. Ūdeņradis dabā

Dabā sastopami divi stabili ūdeņraža izotopi -protij s

]H un deitērij s
2
H jeb Dun viens radioaktīvs izotops

tr iti j s \M jeb T. Galveno ūdeņraža daudzumu dabā veido

protijs (protija un deitērija atomu attiecība dabā ir 6800:1).

Tritijs dabā sastopams ļoti niecīgos daudzumos, un tā kopējā
masa uz Zemes nepārsniedz 2... 3 kilogramus .Tritijs veidojas
no slāpekļa atmosfēras augšējos slāņos, kur kosmisko staru

iedarbības rezultātā noris šāda kodolreakcija:
14

7
N +ln =

12C +3H

rezultātā tritijs pārvēršas par hēliju.

3. dala
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Ūdeņradis ietilpst ūdens, daudzu minerālu un iežu, naftas,
akmeņogļu, dabasgāžu, visu dzīvo organismu, kā ari mākslīgo
un sintētisko organisko vielu sastāvā. Deitērijs veido galveno-
kārt smago ūdeni.

Brīvā veidā ūdeņradis sastāv no divatomu molekulām H
2
.

Uz Zemes tas sastopams niecīgos daudzumos - galvenokārt
vulkānu izvirdumu gāzēs un dabasgāzē.

Ūdeņradis ir visizplatītākais elements kosmosā. Tas veido

aptuveni 50 % no Saules un citu zvaigžņu masas, kā arī ietilpst
Visuma gāzu un miglāju sastāvā. Saules un citu zvaigžņu
dzīlēs, kurpastāv miljoniem grādu augsta temperatūra un liels

spiediens, ūdeņradis eksistē protonu }H veidā, kas kodol-

reakciju procesos pārvēršas par hēliju, izdalot milzīgu enerģiju.
Šī enerģija ļauj Saulei un citām zvaigznēm mirdzēt miljardiem
gadu.

3.10.2. Ūdeņraža iegūšana

Laboratorijas apstākļos ūdeņradi iegūst cinka vai dzelzs

reakcijā ar sālsskābes vai sērskābes šķīdumiem, izman-

tojot Kipa aparātu vai kādu vienkāršāku gāzu iegūšanas ierīci

(sk. 5.9. att.):

Zn + 2HCI -> ZnCl
2 + H

2 |

Par ūdeņraža iegūšanu rūpniecībā sk. 549. lpp.

Cinka un dzelzs skaidiņu
maisījums, kura masa ir 3.2 g,

reaģē ar sālsskābi. Izdalās 1,19 /

ūdeņraža. Aprēķiniet cinka un

dzelzs masu attiecību ņemtajā
maisījumā! (1:1)

3.10.3. Ūdeņraža īpašības

Ūdeņradis H
2

ir bezkrāsaina gāze bez smakas. Ūdeņradis ir

visvieglākā gāze. Tas ir 14,5 reizes vieglāks par gaisu, slikti

šķīst ūdenī (1,82 cm
3/100 g H

2
O 20 °C). Ūdeņradis labi šķīst

dažos metālos, piemēram, platīnā, niķelī, pallādijā. Ūdeņradim
piemīt vislielākais difūzijas ātrums, tas labi difundē caur

porainām šķērssienām un pat plānām metāla plāksnītēm.
Ūdeņraža atomam ķīmiskajos savienojumos oksidēšanas

pakāpe ir +1. Izņēmums ir hiclrīdi, kuros ūdeņraža oksidēšanas

pakāpe ir -1, piemēram, LiH, BeH
2.

Ūdeņradis ir spēcīgs reducētājs, tāpēc tas reaģē gandrīz ar

visiem nemetāliem un daudzām saliktām vielām. Atkarībā no

nemetāla aktivitātes šīs reakcijas noris ar dažādu ātrumu. Tā

ūdeņraža reakcija ar fluoru noris ar eksploziju, bet ūdeņraža
reakcija ar joda tvaikiem ir apgriezeniska:

H
2 + F

2
~* 2HF

H
2 + I 2 *± 2H3

Eksplozija var notiktarī tad,
kad ūdeņraža un skābekļa mai-

sījumā ūdeņraža tilpumdaļa ir

6 līdz 67 %. Sprāgst arī ūdeņ-
raža un gaisa maisījums, tāpēc,
izdarot eksperimentus ar ūdeņ-
radi, jāpārbauda tā tīrība, fo
izdara šādi. Mēģenē, kura novie-

tota ar vaļējo galu uz leju, uzkrāj
ūdeņradi un pēc tam tuvina šo

mēģeni atklātai liesmai. Tīrs

ūdeņradis aizdegas ar raksturīgu
troksni "pakš", bet tā maisījums
ar gaisu sadeg ar spalgu svil-

pienu.
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Ūdeņradis deg tīrāskābekliun arīgaisā. Šīs gāzes var veidot

eksplozīvu maisījumu, kuru mēdz saukt par sprāgstošo gāzi.

Sevišķi bīstams ir maisījums, kurā ūdeņraža un skābekļa

tilpumu attiecība ir 2:1.

2H
2

+ 0_ -> 2H
2
0

Katalizatora, paaugstināta spiediena un temperatūras

ietekmē ūdeņradis reaģē arī ar neaktīvākiem nemetāliem,

piemēram, ar slāpekli:

N
2

+ 3H2^2NH3

Šo reakciju izmanto rūpniecībā amonjaka sintēzei.

Paaugstinātā temperatūrā ūdeņradis reducē daudzussavie-

nojumus:

PbO + H
2
X_Pb + H

2
O

CuCl
2

+ H
2
-X Cv + 2HCI

C0
2

+ H
2
-X CO + H

2
O

2AgN0 3
+ H

2
-> 2Ag + 2HN0

3

Reakcijās ar metāliem ūdeņradis ir oksidētājs, piemēram,
tas reaģē ar sārmu un sārmzemju metāliem.

+ 1 -i +2 -i

2Na + H
2
- 2NaH; Ca + H

2
-+ CaH

2

Ūdeņraža savienojumus ar metāliem sauc par hi drī-

di c m
.
Tie ir sāls tipa savienojumi, kas samērā viegli hidro-

lizējas:

CaH
2

+ 2H
2
0 - Ca(OH)2

+ 2H
2 |

Ir zināmi arī kompleksie hidrīdi, piemēram, Li[AIHJ,
Na[BHJ.

Hidrīdus lieto par raķešu degvielu.

3.10.4. Ūdeņraža izmantošana

Lai aktivizētu dažādus ķīmiskus procesus, kuros piedalās

ūdeņradis, nereti izmantoatomāro ūdeņradi. To iegūst, sadalot

molekulāro ūdeņradi ļoti augstās temperatūrās vai klusajā
elektriskajā izlādē un paaugstinātā spiedienā:

H
2
- 2H -436kJ

Ūdeņradis ir visvieglākā gāze, tāpēc 19. gs. beigas un 20. gs.

pirmajā pusē to lietoja gaisa balonu un dirižabļu pildīšanai.

3. dols
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Tagad ūdeņradi lieto halonos-zondēs dažādu zinātnisku apara-

tūru nogādāšanai atmosfēras augšējos slāņos.
Ūdeņradis ir vērtīga ķīmiskās rūpniecības izejviela. To

izmanto sintētiskā amonjaka, hlorūdeņraža (sālsskābes) un

metanolaražošanai. Ūdeņradi lieto par spēcīgu reducētāju krā-

saino metālu, piemēram, molibdēna, volframa, gallija, germā-

nija, hafnija, cirkonija iegūšanai no to oksīdiem un halogen-
īdiem. Ūdeņradi lieto dažādās hidrogenēšanas, t.i., ūdeņraža
pievienošanas reakcijās, kurās šķidros taukus pārvērš cietajos
taukos, no aldehīdiem iegūst spirtus utt.

Ūdeņradim sadegot tīrā skābekli, var sasniegt līdz 3000 °C

augstu temperatūru. To izmanto grūti kūstošu materiālu

(metālu, kvarca) metināšanai un griešanai. Paredzams, ka

tuvākā nākotnē ūdeņradi lietos par efektīvu degvielu dažādos

dzinējos, jo tā degšanas procesā izdalās ievērojams enerģijas
daudzums un veidojas apkārtējai videi nekaitīgs degšanas
produkts - ūdens.

Atomenerģijas iegūšanas procesos liela nozīme ir ūdeņraža
izotopiem - deitērijam un tritijam.

3.10.5. Ūdens

Par ūdeni sauc ūdeņraža oksīdu jeb skābekļa hidrīdu H
2
O.

Ūdens dabā. Ūdensir visizplatītākā viela uzmūsuplanētas.
Zemes ūdens apvalks - hidrosfēra aizņem aptuveni 72 % no

Zemes virsmas, tā kopējais tilpums - 1,5 miljardi km3
, tajā

skaitā ūdens tilpums

pasaules okeāna ir 1 370 323 000 km3
,

pazemes ūdeņos - 60 000 000 km 3
,

ledājos - 24 000 000 km3

ezeros - 230000 km3
,

upēs - 1200 km 3
,

augsnē - 83 000 km 3.
Atmosfērā tvaiku kopējais tilpums sasniedz 14 000km 3.

Ūdens tvaika saturs atmosfērā ir atkarīgs no apstākļiem. Tā,

piemēram, 0 °C temperatūrā ūdens tvaiku maksimālā masas

daļa gaisā var būt 0,48 %, bet 40 °C temperatūrā - 5,82 %.

Dabas ūdeņus pēc to atrašanās vietas iedala atmosfēras,
virszemes un pazemes ūdeņos. Ūdeņus iedala arī saldūdeņos un

sāļūdeņos. Sāļūdeņos izšķīdušo sāļu saturs ir lielāks par

1 gļl. Sāļūdeņi ir okeānu, jūru, dažu ezeru, kā arī minerālavotu

ūdeņi. Tā Baltijas jūras ūdenī ir aptuveni 8 gļl izšķīdušu sāļu,
Klusā okeāna ūdenī - 35 gļl, bet Sarkanās jūras ūdenī -

aptuveni 40 gļl.
Saldūdens resursi uz zemeslodes nav lieli - 2

... 2,5 %

no kopējā ūdens apjoma. Taču jāņem vērā arī nepārtrauktais
ūdens riņķojums dabā. Tā, piemēram, upju ūdens apmainās

Paskaidrojiet, kāpēc jūras
ūdenī Na

+
jonu koncentrācija ir

lielāka par Ca
2+

jonu koncen-

trāciju, lai gan kalcija saturs

litosfērā ir lielāks par nātrija
saturu!

Dzīvajos organismos ir no

12 % ūdens (sēklās) līdz 98 %

ūdens (aļģes, gurķos v.c).
Cilvēka organismā ir « 70 %

ūdens.

3b ddld
ļ
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32 reizes gadā. Vēl vairāk atjaunojas atmosfēras ūdens tvaiki.

Augsnes mitrums apmainās gada laikā, bet ezeru ūdens - trijos
gados.

Ķīmiski tīrs ūdens dabā nav sastopams. To iegūst, atkārtoti

pārdestilējot saldūdeni speciālās vakuumierīcēs, kas pagata-
votas no kvarca.

Ūdens fizikālās īpašības. Ūdens ir visizplatītākā viela uz

mūsu planētas, tāpēc vairākas šķidra ūdens fizikālās kon-

stantes ir pieņemtas par etalonu, piemēram, blīvums un

siltumietilpība. Ūdens kušanasun viršanas temperatūra ir 100°

temperatūras skalas (Celsija skalas) robežpunkti (0 °C un

100 °C). Taču izrādās, ka ūdenim ir arī savdabīgas un anomālas

īpašības. Tā, piemēram, skābekļa analogu - sēra, selēna un

telūrasavienojumi ar ūdeņradi parastajos apstākļos ir gāzveida

vielas, kuru gaistamība pieaug secībā H
2
Te -> H

2
Se -> H

2
S. Šo

savienojumu viršanas temperatūras ir attiecīgi -4,0 °C,

-41,5 °C, -60,4 °C. Izdarot salīdzinošas aplēses, var pierādīt,
ka ūdens viršanas temperatūrai vajadzētu būt aptuveni -80 °C,

taču, kā zināms, tā ir 100 °C. Tātad ūdens viršanas tempera-
tūras anomālija ir 180 °C un ūdens parastos apstākļos nav

gāzveida viela, bet šķidrums.
Ūdens siltumkapacitāte ir neparasti liela - 4,186 kJ/kg-K,

tāpēc okeāni un jūras regulē temperatūru uz zemeslodes.

Temperatūrai pazeminoties, šķidru vielu blīvums pakā-
peniski pieaug un sasniedz maksimumu šķidruma sasalšanas

temperatūrā. Taču ūdens blīvums, pazeminoties temperatūrai,

pakāpeniski pieaug tikai līdz 4 °C, sasniedzot savu maksimālo

blīvumu 1,000 g/cm
3

, jeb 1000 kg/m
3. Temperatūrā no 4°C līdz

O°C šķidrā ūdens blīvums pakāpeniski samazinās līdz

0,99987 g/cm
3
,

bet zem O°C veidojas ledus, kura blīvums ir

0,9168 g/cm3.

Odens anomālijām ir izšķi-
roša nozīme procesos, kas noris

dabā, ikdienas dzīvē, tehnikā.

Kāda gan izskatītos mūsu Zeme,

ja, piemēram, ledus blīvums būtu

lielāks par šķidra ūdens blīvumu

vai ja ūdens būtu gāzveida stā-

voklī? Pirmajā gadījumā ledus

slāni nogrimtu ūdens baseinos

un ilgstoša sala rezultātā ezeri,

jūras, upes aizsaltu "no apakšas
līdz augšai". Otrajā gadīju-
mā šķidra ūdens uz Zemes

nebūtu. Tas sāktu kondensēties

tikai ļoti zemās temperatūrās
(« -80 °C). Dzīvība tādā

veidā, kādā tā pastāv uz Zemes

pašreiz, nebūtu iespējama.

3.3. att. Ūdens sasalša-

nas un viršanas tempe-

ratūru anomālijas shē-

ma.

3. dala
t
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3.4. att. Ūdens molekulu

asociācijas shēma.

3.5. att. Ledus struktūras shē-

ma.

Ūdens savdabīgās īpašības ir izskaidrojamas ar ūdens

molekuluuzbūvi un to mijiedarbību. Ūdens molekula irpolāra,

jo leņķis H H ir aptuveni 104,5 °. Negatīvais lādiņš ir

pārsvarā skābekļa atoma telpas daļā, kurā atrodas nedalīto

elektronu pāru orbitāles, pozitīvais lādiņš - daļā, kurā atrodas

saites ar ūdeņraža atomiem.

Ūdens tvaikā pastāv atsevišķas ūdens molekulas, bet šķidrā
ūdenī un ledū tās ir apvienotas komplicētākos veidojumos.
Ūdens molekulu asociācija ir galvenais iemesls neparasti

augstai ūdens kušanas un viršanas temperatūrai.

Ūdens molekulu divi pozitīvi lādētie ūdeņraža atomi spēj
saistīties ar citu ūdens molekulu divām negatīvi polarizētajām

skābekļa orbitālēm, veidojot četras ūdeņraža saites ap katru

ūdensmolekulu(sk. 3.4. att.). Šāda struktūra ir cietam ūdenim-

ledum. Tajā eksistē tukšumi, kas izmēru ziņā pārsniedz ūdens

molekulu izmērus, tāpēc ledus blīvums ir mazāks par šķidra
ūdens blīvumu (sk. 3.5. att.).

Ledus kušanas procesā daļa ūdeņraža saišu sairst.

Temperatūrās ap O°C ūdens sastāv no ledus struktūras

atliekām un atsevišķām ūdens molekulām, kas izvietojas ledus

struktūras tukšumos. Ūdenī veidojas blīvāks molekulu sakār-

tojums, un tāpēc temperatūru intervālā no 0... 4 °C ūdens

blīvums pakāpeniski pieaug. Šķidrs ūdens ir smagāks par ledu,

jo ūdens sasalstot izplešas.

Temperatūrā virs 4 °C palielinās ūdens molekulu siltumkus-

tība, daļēji sairst ūdeņraža saites un ūdens blīvums sāk sama-

zināties. 10 °C temperatūrā ūdens blīvums ir 0,99973 g/cm
3
,

30 °C temperatūrā tas ir 0,99567 g/cm
3
, bet 100 °C temperatūrā -

0,95838 g/cm3
.

Ūdeņraža saišu stabilitāte pieaug, pazeminoties tempera-
tūrai, taču arī ledū tas spēj sairt, kaut arī temperatūra ir

Katru no mums iepriecina
brīnišķīgie leduspuķu raksti un

sniega pārslu «raksti». To

iekšējā struktūra ir līdzīga, tikai

ārējais veidols dažāds.
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3.6. att. Ierīce ūdens sa-

dalīšanai.

Hofmaņa aparātā iegūtā

ūdeņraža tilpums ir divas reizes

lielāks par skābekļa tilpumu.
Izmantojot šo faktu, pierādiet,
ka ūdens ķīmiskā formula ir

H
2
O!

zemāka par 0 °C. Tā, piemēram, mitra veļa, kas izlikta

žāvēšanai -10 °C temperatūrā, sākumā sasalst, bet pēc zināma

laika tomēr izžūst. Kailsalā izžūst ari sasaluši arumi un pat
ūdens peļķes.

Paaugstinot temperatūru no 0 °C līdz 20 °C, ūdenīsaglabājas

aptuveni 50 % ūdeņraža saišu. Tās pilnīgi nesairst pat ūdens

tvaikā. Tā 100 °C temperatūrā aptuveni 3,5 % ūdens molekulu

ir saistītas pa divi, veidojot agregātus (H20)2.

Tātad atkarībā no apstākļiem var veidoties dažādi ūdens

molekulārie agregāti - atsevišķas molekulas H,O, dimēri

(H20)2,
trimēri (H2O) 3,polimēri (H. 20)

x
,
starp kuriempastāv

līdzsvars:

*H
2
O «± (H2O),

Ūdens ir vienīgais šķidrums, kurā tik labi šķīst un disociē

dažādi polāri savienojumi - skābes, sārmi, sāļi. Tas izskaid-

rojams ar ūdens molekulu polaritāti.
Tīrs ūdens un ledus ir bezkrāsaini un caurspīdīgi, taču

biezākā slānī šķidrs ūdens ir gaiši zils, jo tas atstaro gaismas

spektra zilo daļu. Ūdens absorbē infrasarkanos starus, un tam

ir izšķiroša nozīme mūsu planētas temperatūras režīma uztu-

rēšanā.

Tā kā ūdeņradim ir 2 stabili izotopi, bet skābeklim - 3 stabili

izotopi, tad dabā eksistē 9 ūdens molekulu varianti, taču

pārsvarā ir tās ūdens molekulas, kas veidotas no izotopiem *H

un
160 (99,73 % no kopējā ūdens daudzuma). Parastais ūdens

satur aptuveni 0,02 % smagā ūdensD
2
O. Tas ir ļoti maz, taču, ja

to savāktu no visas zemeslodes, tad ar smago ūdeni varētu

piepildīt ūdens krātuvi, kuras tilpums būtu vienāds ar Melnās

jūras tilpumu. Tā kā smagā ūdens molmasa ir lielāka par

parastā ūdens molmasu (M
DjO

=20 g/mol), tad arī šo vielu

konstantes ir atšķirīgas. Tā, piemēram, tīra smagā ūdens D
2
O

kušanas temperatūra ir 3,8 °C, bet viršanas temperatūra

101,4 °C, tā blīvums 20 °C temperatūrā ir 1,1059 g/cm3
.

Niecīga daudzuma daba veidojas arī supersmagais ūdens

T
2
O. Tā molmasa M

TjO
=22 g/mol.

Ūdens ķīmiskās īpašības. Ūdens molekulas ir ļoti stabilas.

Tikai temperatūrās, kas augstākas par 1000 °C, tās sāk sada-

līties par ūdeņradi un skābekli: šo procesu sauc par ūdens

termisko disociāciju, un tas ir apgriezenisks:

2H
2
0 ī=± 2H

2
+0

2
;

2500 °C temperatūrā tikai 4,5 % ūdens molekulu sadalās par

ūdeņradi un skābekli un 5,6 % - par ūdeņradi un radikāli OH.

2H
2
0^H

2
+ 20H

3. dala
5



Ūdens sadalīšanās noris arī ultravioleto staru ietekmē.

Radioaktīvie stari ūdeni pārvērš ūdeņradī, skābekli, ūdeņraža

peroksīdā un ļoti aktīvos OH radikāļos.
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Ūdens sadalīšanās samērā viegli notiek līdzstrāvas iedar-

bībā. Ūdeni paskābina ar sērskābi vaiarī tam pievieno nedaudz

nātrija sārma, ielej elektrolīzerā (Hofmana aparātā, sk. 3.6. att.)

un tā elektrodus pievieno līdzstrāvas avotam. Katodā izdalās

ūdeņradis, bet anodā - skābeklis.

Ūdens ir vājš elektrolīts. 20 °C temperatūrā no 10 miljar-
diemūdensmolekulu jonos ir sadalījusies tikai vienamolekula:

H
2
O *± H+

+ OHT

Paaugstinātā temperatūrā ūdens elektrolītiskā disociācija

pieaug.
Ūdenī un ūdens šķīdumos ūdeņraža joni H

+ brīvā veidā

nepastāv.Tie pievienojas ūdens molekulām un veido hidrok-

sonija jonus H
3
0+

.

Ūdens ir samērā reaģētspējīga viela. Tas reaģē araktīvajiem
un vidēji aktīvajiem metāliem (sk. 3.3.3. paragrāfu), kā arīiedar-

bojas uz nemetāliem. Tā, piemēram, ūdens reaģē ar fluoru jau

parastajos apstākļos:

2H
2
0 + 2F

2
-> 4HF +0

2

Arpārējiem halogēniem ūdens reaģē saskaņā ar šādu vienā-

dojumu:

Hal
2

+ H
2
O -+ HHal + HHalO

Paaugstinātā temperatūrā ūdens reaģē arī ar fosforu, oglekli

un dažiem citiem nemetāliem:

2P + 6H
2
0

f,p
> 2HP0

3
+ 5H

2

C + H
2
O -X CO +H

2

Ūdens reakcijā ar atomāro skābekli rodas ūdeņraža per-

oksīds:

H
2
O +O -> H

2
0

2

Ūdens reaģē ar daudziem metālu un nemetālu oksīdiem,

veidojot bāzes un skābes. Daudzi sāļi ūdens klātbūtnē hidro-

lizējas vai veido kristālhidrātus. Nelielus ūdens daudzumus

konstatē ar bezūdens vara(ll) sulfātu CuS0
4
. Ūdens klātbūtnē

tas sāk krāsoties zilā krāsā, jo veidojas vara(ll) sulfāta kris-

tālhidrāts CuS0
4
-5H

2
0.

Ūdens lietošana. Ūdens nozīmi ikdienā, kā ari tautsaimnie-

cībā nevar novērtēt par augstu. Jau seno austrumnieku gud-
rība atzina, ka "ūdens ir dzīvība". Ir aprēķināts, ka, piemēram,
viena hektāra kviešu izaudzēšanai nepieciešams 1500 tonnu

ūdens. Viens cilvēks normālos dzīves apstākļos patērē 2 litrus

dzeramā ūdens diennaktī.

H

0 • • • H"1
"

/
H

Odens var būt arī reakciju
iniciators. Tā, piemēram, ūdeņ-
raža savienošanās ar hloru, fos-

fora vai sārmu metālu degšana
skābeklī, kā arī alumīnija pul-

vera reakcija ar jodu nevar sāk-

ties, ja reakcijas vidē nav kaut

vai niecīgs daudzums mitruma.
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Pirmo ūdensapgādes sistē-

mu Rīgā izveidoja 1618. gadā.
1904. gadā izbūvēja Baltezera
ūdensvadu. 1950. gadā ūdens-

vada vajadzībām sāka lietot

attīrītu Jūgtas ezera ūdeni, bet

1979. gadā atklāja Rīgas ūdens-

vada dzeramā ūdens gatavoša-
nas kompleksu "Daugava" Katla-

kalnā, kur ūdeni pārsūknē no

Rīgas HES ūdenskrātuves pie

Salaspils.

Pazīstamākos dzeramos

ārstnieciskos minerālūdeņus

Latvijā iegūst Jūrmalā (Dzin-
taros, Ķemeros), Baldonē. Val-

mierā, Līčos, Bīriņos, Mežciemā.

Igaunijā tie ir sastopami Iklā,

Pērnavā, Kingisepā; Lietuvā -

Druskininkos, Birštonā, Palangā;
Krievijā - Pjatigorskā, Esentu-

kos, Kislovodskā; Gruzijā -

Boržomi, Bakuriani; Ukrainā -

Berjozovkā, Slavjanskā, Truska-

vecā; Armēnijā - Arzni.

Strauji pieaugošā industria-

lizācija, urbanizācija un lauk-

saimniecības lielražošanas in-

tensifikācija izraisa ūdenskrā-

tuvju, kā arī atmosfēras ūdens

katastrofālu piesārņošanu. Bez-

atkritumu ražošana, uzņēmumu
un sadzīves notekūdeņu attīrī-

šana nodrošinās cilvēkiem nor-

mālueksistences vidi.

Ikdienas dzīvē un tautsaimniecībā lieto galvenokārt sald-

ūdeni, kas ir tikai 2,5 % no kopējā ūdens apjoma uz Zemes,
turklāt aptuveni 87 % saldūdens krājumu sastopami polāro

ledāju un šļūdoņu veidā. Mūsu planētas iedzīvotāji savām vaja-
dzībām pašlaik var izmantot tikai 0,01 % pasaules saldūdens

krājumu. Te jāatzīmē, ka katru gadu Zeme vidēji saņem vairāk

nekā 570 000 km 3 saldūdens lietus un sniega veidā, taču arī no

šā ūdens cilvēki spēj izmantot tikai 6,6 %.

Dzeramajam ūdenim lieto virszemes un pazemes

saldūdeņus. Daudz piemaisījumu satur upju un ezeru ūdeņi,

tāpēc tos pārsūknē un attīra speciālās attīrīšanas stacijās.

Vispirms ūdeni nostādinaun filtrē, izmantojot smilšu slāni un

speciālus filtrus. Ūdens dziedināšanai, t.i., ļoti sīku daļiņu atda-

līšanai, lieto koagulantu - alumīnija sulfātu A1
2
(S0

4
)

3
-18H

2
0,

kas hidrolizējas un veido alumīnija hidroksīda vai tā bāzisko

sāļu koloīdus ar pozitīvu lādiņu:

Al3+
+ H

2
O *± AlOH2+ +H+

AlOH
2+

+ H
2
O Al(OH)2

+
+H

+

Al(OH)2

+
+ H

2
O ī± Al(OH)

3
+H +

Minētais koloīds saista vissīkākās daļiņas.
Ja nepieciešams, dzeramo ūdeni mīkstina (sk. 193. lpp.). Pēc

tam to dezinficē - hlorē, ozonē vai apstaro ar ultravioletajiem
stariem.

Ārstnieciskiem nolūkiem lieto minerālūdeņus, t. i.,

pazemes ūdeņus, kuros ir palielināts minerālvielu (retāk
organisko vielu) un gāzu daudzums. Atkarībā no minerali-

zācijas pakāpes izšķir maz mineralizētus (2...5 g/0» vidēji
mineralizētus (5... 15 g//), stipri mineralizētus (15...35 g/7),
piesātinātus (35... 150 g/0 un stipri piesātinātus (« 150 g/0
minerālūdeņus. To ārstnieciskās īpašības nosaka galvenokārt
seši joni: Na\ Ca2+

, Mg
2 +

, Cr, S02~

un HC0
3 ,

kā arī

izšķīdušās gāzes C0
2 (« 1,5 g/0, H

2
S (* 10 mg//), N

2
un CH

4.
Minerālūdeņu bioloģiski aktīvie komponenti ir arī dzelzs, joda,
broma, fluora, vara, kobalta, mangāna joni, silīcijskābe v. c.

Minerālūdeņi satur arī bioloģiski aktīvas organiskas vielas -

humusu, naftēnskābes un zemākās taukskābes. Izmanto arī

radioaktīvos minerālūdeņus, kas satur rādija sāļus un radonu.

Pēc vides reakcijas izšķir skābos (pH 3,5...5,7), neitrālos (pH
6,8...7,2) un bāziskos (pH 7,3...8,5) minerālūdeņus.

Rūpniecībā ūdenilietopar izejvielu, šķīdinātāju, siltuma

pārnesēju. Ķīmiskajā rūpniecībā patērē lielus ūdensdaudzumus.

Piemēram, vienas tonnassintētiskā kaučuka, kāarī vienastonnas

amonjaka ražošanai jāizlieto aptuveni 1500 m 3ūdens.

Smago ūdeni D
2
O kopā ar parasto ūdeni un grafītu izmanto

atomreaktoros neitronu plūsmas palēnināšanai, t.i., smago
elementu atomu kodolu dalīšanās ķēdes reakcijas regulēšanai.
No smagā ūdens iegūst arī smago ūdeņradi.

3. dala
i
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3,10.6. Ūdeņraža peroksīds

Uzbūve un atrašanās dabā. Ūdeņraža peroksīda molekulu

H
2
0

2
attēlo ar struktūrformulu H—O—O—H. Četri atomi,

kas veido tā molekulu, nav novietoti vienā plaknē (sk. 2.2.10.

iedaļu). Saite H—Oir polāra kovalentā saite, bet abus skābekļa
atomus O—O saista nepolāra kovalentā saite.

Ūdeņraža perokslds niecīgos daudzumos dabā veidojas no

ūdens ultravioleto staru ietekmē. Kā starpprodukts tas rodas

ūdeņraža degšanas reakcijā.
legūšana. Laboratorijas apstākļos ūdeņraža peroksīdu

pirmo reizi ieguva L. Tenārs 1818. gadā, iedarbojoties ar atšķai-
dītāmun atdzesētām skābēm uz bārija peroksīdu. Šo ūdeņraža

peroksīda iegūšanas paņēmienu izmanto arī tagad:

BaO_ + H
2
O + C0

2
- BaC0

3 ļ + H
2
0

2

Ba0
2

+ H
2
S0

4
BaS0

4 ļ + H
2
0

2

Rūpniecībā ūdeņraža peroksīdu iegūst, elektrolizējot 50 %

sērskābes šķīdumu pazeminātā temperatūrā. Anodā rodas

peroksisērskābe H
2
S

2
0

8,
kas tālāk hidrolizējas un veido

ūdeņraža peroksīdu:

H
2
S0

4
~* H

+

+ HSO;

K(-) 2H
+

+ 2e~ =H
2

A( + ) 2HS0
4

- 2e~ = H
2
S

2
0

8

H
2
S

2
0

8 + 2H
2
0 -> 2H

2
S0

4 + H
2
0

2

Ūdeņraža peroksīda īpašības. Ūdeņraža perokslds ir

bezkrāsains sīrupveida šķidrums, kas -1,7 °C temperatūrā

pārvēršas adatveidīgos kristālos. Ūdeņraža peroksīds sajaucas
ar ūdeni un etilspirtu jebkurās attiecībās. Koncentrēta per-
oksīda klātbūtnē aizdegas organiskas vielas, piemēram,

zāģskaidas, papīrs, salmi, tas izraisa smagus ādas apdegumus.
Ūdeņraža peroksīds ir nestabils savienojums. Piemaisījumu

klātbūtnē tas sadalās ar sprādzienu par ūdeni un skābekli:

2H
2
0

2
- 2H

2
0 +0

2

Ūdens šķīdumos ūdeņraža peroksīds ir stabilāks un sadalās

pakāpeniski. Šo procesu paātrina paaugstināta temperatūra vai

katalizatori, piemēram, mangāna(lV) oksīds Mn0
2.

Tā kā ūdeņraža peroksīda molekulas ir stipri polāras, tad

ūdenī tās disociē jonos:

H
2
0

2
«± H

+

+ H0
2 ; H0

2
<± H

+

+ 02

2

~

Ūdeņraža peroksīds ir vāja skābe, un tāpēc tas reaģē ar

šķīstošām bāzēm, veidojot attiecīgo metāluperoksīdus:

Ba(OH)2
+ H

2
0

2
i± Ba0

2
+ 2H

2
0

2NaOH + H
2
0

2
*± Na

2
0

2
+ 2H

2
0

L. Ž. Tenārs (1777-1857)
bija franču ķīmiķis, profesors
Parīzē un Sorbonnā. Kopā ar

Gē-Lisaku viņš izstrādāja nātrija
un kālija amīdu ieguves metodes

(1808), no borskābes ar Na un

X ieguva boru (1808), no SiF
4 ar

X -silīciju (1811). Abi ķīmiķi
ieguva arīNa

2
Q

2
un X0

2 (1810).

3. dala
i



172

Pēc dotajām shēmām uz-

rakstiet oksidēšanās-reducēša-

nās reakciju elektronu vienādo-

jumus un izvietojiet koefici-

entus:

NaCr0
2 + H

2
0

2
4 NaOH -*

- Na
2

Cr0
4

4 H
2

O

Hi0
3 + H

2
0
2
->I

2
40

2 4 H
2

O

Skābekļa oksidēšanas pakāpe peroksīdos ir —I.

Ūdeņraža perokslds ir spēcīgs oksidētājs:

2KI 4 H
2
0

2
-* I 2 + 2KOH

KN0
2

+ H
2
0

2
-» KN0

3
4 H

2
O

Savukārt uz spēcīgiem oksidētājiem ūdeņraža peroksīds
iedarbojas kā reducētājs:

Ag
2
0 + H

2
0

2
-H- 2Ag 40

2
4 H

2
O

2KMn0
4

4- 5H
2
0

2
4- 3H

2
S0

4
-+ K

2
S0

4 42MnS0
4

450
2
48H

2
0

Ūdeņraža peroksīda lietošana ir saistīta galvenokārt ar tā

oksidējošām īpašībām. Koncentrētu ūdeņraža peroksīdu

(85... 90 %) visvairāk patērē raķešu tehnikāun eksplozīvu mai-

sījumu izgatavošanā. 30 % H
2
0

2
šķīdumu ūdenī sauc arī par

perhidrolu.. 3 % šķīdumu lieto medicīnā par dezinfekcijas
līdzekli. Ūdeņraža peroksīdu izmanto balināšanai tekstilrūp-
niecībā un kosmētikā. Tas ir universāls līdzeklis apsūbējušu

eļļas gleznu atjaunošanai:

PbS 4- 4H
2
0

2
- PbS0

4
-f 4H

2
0

melns baltais

pigments

Ūdeņraža peroksīdu samērā plaši izmanto produktu konser-

vēšanai pārtikas rūpniecībā, sēklu kodināšanai lauksaim-

niecībā, augsnes un augu analīzēs agroķīmijā, kā arī daudzu

organisko savienojumu, piemēram, polimēru ražošanā.

3.11. Elementu periodiskās sistēmas

IA (1.) grupa

3.6. tabula

IA (1.) grupas elementuun to veidotovienkāršo vielu raksturojums

3. dala
L_

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

atomu kušanas viršanas oksidē-

šanas

jonuE+

kārtas relatīvā
rādiuss,

blīvums,
tempera- tempera- rādiuss,nosaukums simbols

skaitlis atommasa g/cm
3

pm tūra, °C tūra, °C pakāpe pm

3

11

19

Litijs
Nātrijs

Kālijs
Rubīdijs

Cēzijs
Francijs

Li

Na

K

Rb

Cs
Fr

6,9410

22,9897

39,098

85,4678

132,9054

(223)

152

186

231

0,534

0,968

0,862

1,520

1,873

2,1

180,5

97,83

63,55

38,70

28,64

23

1370

882,9

760,0

696,0

705,0

615

+ 1

+ 1

+ 1

+ 1

60

95

135

148

169

37

55

244

262 + 1

8? 270 + 1
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IA grupas elementi veido vienkāršas vielas - sārmu

metālus. Nosaukums ir radies tāpēc, ka šie metāli un to oksīdi

reakcijā ar ūdeni veido šķīstošus hidroksīdus, kurus sauc par

sārmiem. Visi sārmu metāli pieder pie vieglajiem metāliem.

3.11.1. Litijs

Atrašanās dabā. Lielas ķīmiskās aktivitātes dēļ litijs brīvā

veidā nav sastopams. Ir zināmi vairāki litija minerāli, no

kuriem var minēt petalītu un spodumenu (LiAlSi
2
o

6
).

Kādās atradnēs ASV atklāts 16 m garš spodumena adatveida

kristāls, kura masa bijusi 100 t.

Litiju oksidēšanas pakāpē 0 iegūst, veicot izkausēta litija
hlorīda elektrolīzi, kā arī iedarbojoties uz litija aluminātu ar

pulverveida alumīniju 1200 °C temperatūrā.

3(2Li20A1
2
0

3) + 4AI 12Li + 5A1
2
0

3

īpašības. Litijs ir viegls, mīksts, sucurabaini balts metāls.

Tas ir 5 reizes vieglāks par alumīniju un gandrīz divas reizes

vieglāks par ūdeni. Litijs ir visvieglākais metāls.

Litijs ir ķīmiski aktīvs metāls. Parastajos apstākļos tas

reaģē ar skābekli, slāpekli un ūdeni, tāpēc gaisā tas strauji

oksidējas:

2Li + 0
2

-> 2Li
2
0

6Li 4 N
2

-> 2Li
3
N

2Li 4 2H
2
0 -+ 2LiOH +H

2

Ja litiju sakarsē līdz 250 °C, tas gaisā un pat slāpekļa
atmosfērā aizdegas. Litijs reaģē arī ar citiem nemetāliem:

2Li 4 Br
2

-> 2Lißr

21i 4 2C -XLi
2
C

2

2Li 4- H
2
-X 2LiH

2Li + S -X Li
2
S

6Li 4 2Si Li
6
Si

2

Lietošana. Litiju izmanto tritija iegūšanai:

|Li 4ln-
3H 4 *He

Litiju lieto arīpar siltumpārnesēju atomreaktoros.

Daudz litija izmanto metalurģijā sakausējumu ražošanā.

Alumīnija sakausējumi, kas satur 0,1 % litija (aeorons un

sklerons), ir viegli, elastīgi, izturīgi pret koroziju. Tos plaši
izmanto aviotehnikā. Ja svina un kalcija sakausējumam, ko

lieto gultņu izgatavošanai, pievieno tikai 0,04 % litija, tad

Litiju (gr. lithos - akmens)
pirmo reizi ieguva angļu ķīmiķis
un fiziķis H. Deivijs 1818. gada,
veicot litija hidroksīda LiOH

elektrolīzi. Kālija un nātrija
sārmus varēja iegūt no augu

pelniem, bet litija hidreakcijas,
izgudrojis fotometru.

H. Deivijs (1778-1829) no

1802. gada bija ķīmijas
profesors, 1820.-1827. gadā -

Karaliskās biedrības prezidents.
Viņš eksperimentēja ar N

2
O

(smieklu gāzi), ieguva nātriju un

kāliju, kā arī boru, konstruēja
eksplozijdrošu spuldzi kalnra-
čiem.
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Litija savienojumi katalīzē

dažus oksidēšanās procesus. Tā,

piemēram, sakarsēts cukurs

kūst
,

bet nedeg, taču, ja šim

cukuram pievieno nedaudz litija
karbonāta Li

2
CQ

3,

tas ātri

uzliesmo un deg.

ievērojami palielinās šī sakausējuma cietība un samazinās

berzes koeficients.

Litija savienojumi. Litija oksīds Li
2
0 ir balta cieta

viela. Tas ir bāziskais oksīds:

Li
2
0 + H

2
O - 2LiOH

Li
2
0 4 C0

2
Li

2
C0

3

Li
2
0 + 2HCI -> 2LiCI 4- H

2
O

Li
2
0 4 A1

2
0

3
-X2LiAI0

2

Litija hidroksīds LiOH labi šķīst ūdenī(12,36 g/100 g

H
2
O 20 °C) un ir stipra bāze. Ja litija hidroksīdu karsē, tas

atšķirībā no citu sārmu metāluhidroksīdiem sadalās:

2LiOH -XLi
2
0 4 H

2
O

Atšķirībā no citiem sārmu metālusāļiem litija sāļi LiF,

Li
2
C0

3
un Li

3
P0

4
slikti šķīst ūdenī.

Zināma analoģija pastāv starp vairākiem litija un magnija

savienojumiem. Tas izskaidrojams ar šo metālu jonu rādiusu

mazo atšķirību (attiecīgi 60 un 65 pm).
Ar metāliem litijs spēj veidotintermetāliskus savienojumus,

kas rodas sakausējumos, piemēram, LiMg
2,

LiAl, Li
3
AI.

Litija savienojumi krāso liesmu karmīnsarkanā krāsā. Šo

īpašību izmanto kvalitatīvai litija pierādīšanai, kā arī krāsainas

liesmas iegūšanai pirotehnikā.

Litija savienojumus izmanto samērā plaši. Litija hidroksīdu

LiOH lieto par piedevu sārmu akumulatoros, tā palielinot šo

akumulatoru darbības ilgumu 2-3 reizes. No litija hidroksīda

un organiskām skābēm iegūst izturīgas ziedes, kuras izmanto

metālu aizsardzībai pret koroziju temperatūru intervālā

-60... +150 °C.

Litija halogenidus un karbonātu izmanto speciālo stiklu un

termiski izturīgu keramikas izstrādājumu izgatavošanā.

Litijs veido metālorganiskos savienojumus, tāpēc šim

metālam ir arī liela nozīme dažādās organiskajās sintēzēs.

Nātriju atklāja H. Deivijs
1807. gadā veicot izkausēta

nātrija hidroksīda elektrolīzi.

Nātriju H. Oeivijs nosauca par

"sodīju" (no latīņu vārda soda).
jo viņš konstatēja, ka to satur

arī nātrija karbonāts Na
2

CŪ
3,

ko

toreiz pazina ar nosaukumu

"soda". J.J.Bercēliuss 1811.

gadā nosaukumu "sodijs" ieteica

aizstāt ar vārdu "nātrijs" pēc

arābu alķīmiķu lietotā nosau-

kuma "natron", kas nozīmēja to

pašu sodu.

3.11.2.Nātrijs

Atrašanās dabā. Pēc izplatības Zemes garozā nātrijs ieņem

g vļetu
.
Tas konstatēts ariSaules atmosfērā un starpzvaigžņu
. . ., *„°•

telpa. Pazīstamākais nātrija savienojums, kas sastopams Zemes

garozā un hidrosfērā, ir nātrija hlorīds - NaCl (mine-
rāls halīt s

,
vārāmais sāls). Tas nereti veido līdz

15 biezu slāni (t. s
. akmensāls).

'

T _,

\.
,. Tr

levērojama nātrija saļu krātuve ir Kaspijas juras austrumu

piekrastē Karabogazgola hci. Tur iegūst minerālus mira-

3. dala
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biirt v jeb glaub er sāli Na
2
S0

4-10H20, astrahanītu

Na
2
S0

4
MgS04

4H
20, kā ari halītu NaCl v.c. Prāvas nāt-

rija nitrāta NaN0
3 nogulas bija Čīlē, tāpēc šo sāli sauc

par Čūes salpetri. Armēnijā un Sibīrijā ir bagātas minerāla

troņa Na
2
C0

3
NaHC0

3
-2H

2
0 atradnes. Vēl nātrijs dabā sasto-

pams minerālukriolīta Na
3
AIF

6,
boraka Na

2
B

4
O

7
10H

20,
kāarīalumosilikātuun silikātu veidā.

legūšana. Nātriju iegūst izkausēta nātrija hlorīda NaCl,
retāk nātrija hidroksīda NaOH elektrolīzes procesā (sk. 539.

lpp
L
).

īpašības. Nātrijs ir viegls, mīksts, sudrabaini balts metāls.

Tas ir gandrīz 3 reizes vieglāks par alumīniju un nedaudz

vieglāks par ūdeni (sk. 3.6. tab.).

Nātrijs ir ķīmiski aktīvs metāls. Gaisā tas strauji oksidējas,
veidojot irdenus oksidēšanās produktus:

2Na 40
2
- Na

2
0

2
2Na + 2H

2
0 -> 2NaOH 4H2 f

Na
2
0

2 + 2H
2
0 -+ 2NaOH 4 H

2
0

2

2Na
2
0

2
4 2C0

2
-+ 2Na

2
C0

3
+ 0

2 1
2NaOH + C0

2
-* Na

2
C0

3
+ H

2
O

Nātrijs reaģē ar visiem nemetāliem, elektriskajā lokā tas

savienojas pat ar slāpekli:

2Na 4 Cl
2

-> 2NaCI

6Na + N
2

-> 2Na
3
N

2Na + H
2

2NaH

Nātrijs reaģē arī ar daudziem metāliem, veidojot interme-

tāliskus savienojumus, piemēram, NaSn, Na
2
Sn.

Nātrijs reaģē ar saliktām vielām, piemēram, ar ūdeni. Šajā
reakcijā izdalās tik daudz siltuma, ka nātrijs, kas peld virs

ūdens, izkūst un šķidras lodītes veidā pārvietojas pa tā virsmu

tik ilgi, kamēr pilnīgi izreaģē.
Inertā atmosfērā nātrijs reaģē ar daudzu sāļu kausējumiem

(natrotermija):

4Na + TiCl
4

4NaCI 4 Ti

Nātrijs reaģē ar daudzām organiskajām vielām, piemēram,
ar spirtiem, fenoliem, karbonskābēm:

2C
6
H

S
OH 4- 2Na 2C

6
H

5
0Na 4 H

2|

Nātrijs nereaģē ar ogļūdeņražiem, tāpēc šo metālu uzglabā
petrolejā, taču nātrijs spēj reaģēt ar ogļūdeņražu halogēn-

atvasinājumiem (A. Virca reakcija):

2CH
3
—Cl 4 2Na -+ CH

3
—CH

3
4 2NaCI

J. J. Bercēliuss (1779-
-1848) bija zviedru ķīmiķis un

mediķis. No 1802. līdz'lBo6.

gadam viņš strādāja par

adjunktu Stokholmas ķirurģiska-
jā institūtā, no 1807.'līdz 1831.

gadam bija ķīmijas profesors
Stokholmas feldšeru skolā, pēc
tam darbojās Zviedrijas Zinātņu
akadēmijā. Bercēiiuss atklāja
vairākus elementus (Se, Cc, Th),
radīja priekšstatu par izomēriju.
1814. gadā viņš sastādīja rela-

tīvo atommasu tabulu, kurā skā-

bekļa atommasa bija pieņemta
par 100. Bercēliuss radīja duā-

listisku priekšstatu par vielām,

uzskatīdams, ka tās sastāv no

pozitīvi un negatīvi lādētām daļi-

ņām, un ieviesa ķīmijā elementu

apzīmēšanu ar simboliem, kurus

lieto vel šodien.
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Nātrija spuldzes ir gaismas

avots, kur spēcīgu optisko staro-

jumu rada elektriskā izlādēšanās

nātrija tvaikos, šīs spuldzes
rada dzeltenu vai zeltaini baltu

gaismu, ko izmanto gan āra, gan

telpu apgaismošanai. Nātrija
tvaiki noder arī kosmosa tehnikā

par spēcīgiem gaismas atstaro-

tājiem. No raķetēm izsviesto

nātrija tvaiku spīdēšanu novēro

caur speciālām ierīcēm un pre-

cizē raketes koordinātas.

Lietošana. Nātriju izmanto metalurģijā, atomenerģētikā un

organiskajā sintēzē. Natrotermijas metodi lieto kālija, skandija,
cirkonija, titāna un vairāku grūti kūstošu metālu reducēšanai

no to savienojumiem.

Nātriju lieto ari metālusakausējumos (sk. 143. lpp.).
Nātriju izmanto organisko vielu sintēzēs kā halogēnu

atņēmēju vielu (sk. iepriekš Virca reakciju), to lieto metālorga-
nisko savienojumu, piemēram, tetraetilsvina ražošanā, dažādu

esteru iegūšanā utt.

Nātrija savienojumi. Nātrija oksīds Na
2
0 ir balta,

kristāliska viela. Tā neveidojas parastos apstākļos nātrija

reakcijā ar skābekli, bet to var iegūt, karsējot nātrija peroksīdu
vai nātrija hidroksīdu kopā ar nātriju:

Na
2
0

2
+ 2Na 2Na

2
0

2NaOH + 2Na 2Na
2
0 +H

2

Nātrija oksīds ir bāziskais oksīds, tas reaģē ar ūdeni un

skābēm.

Nātrija peroksīds Na
2
0

2
ir iedzeltena kristāliska

viela, kas ūdens klātbūtnē hidrolizējas, veidojot nātrija hidr-

oksīdu un ūdeņraža peroksīdu (sk. 175. lpp.). To iegūst, nātriju

sadedzinot skābekli.

Sakarsētu nātrija peroksīda un ūdens maisījumu izmanto

skābekļa iegūšanai laboratorijā, kā arī audumu un citu

materiālu balināšanai. Reakciju starp nātrija peroksīdu un

oglekļa(lV) oksīdu (sk. 175. lpp.) izmanto gaisa reģenerēšanai
telpās, zemūdenēs, gāzmaskās, respiratoros v. c.

Nātrija hidrīds NaH ir spēcīgs reducētājs:

NaH + H
2
O - NaOH + H

2 |

2NaH + C0
2
- 2NaOH + C

Nātrija hidroksīds NaOH (nātrija sārms, kodīgais

nātrijs, kaustiskā soda) ir balta kristāliska viela. Tas labi šķīst
ūdenī (109,0 g/100 g H

2
O 20 °C), tāpēc vaļējā traukā saista

mitrumu no gaisa un izplūst. No gaisa NaOH absorbē oglekļa
dioksīdu un pārvēršas par nātrija karbonātu:

2NaOH + C0
2
- Na

2
C0

3
+ H

2
O

tāpēc tehniskais nātrija hidroksīds satur aptuveni 3 % nātrija
karbonāta.

Nātrija hidroksīdam piemīt visas sārmiem raksturīgās

ķīmiskās īpašības. Izkusis nātrija hidroksīds iedarbojas uz

stiklu, porcelānu un pat uz platīnu Pt.

Nātrija hidroksīdu izmanto ķīmiskajā rūpniecībā ziepju,

papīra, mākslīgo šķiedru, krāsu, laku un citu organisko vielu

iegūšanai. Nātrija hidroksīdu izmanto sārmu (dzelzs un niķeļa)
akumulatoros. No nātrija hidroksīda iegūst arī natronkaļķus

3. dala
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Nātrija hlorīds NaCl (halīts, vārāmais sāls) ir

bezkrāsaina kristāliska viela, kas sasmalcinātā veidā ir balta.

Nātrija hlorīda kušanas temperatūra ir 801 °C. Tas samērā labi

šķīst ūdenī- 35,9 g/100 g H
2
O 20 °C temperatūrā. Šādā šķīdumā

sāls masas daļa ir 26,4 %. Nātrija hlorīda šķīdības maiņa
atkarībā no temperatūras maiņām ir niecīga. Piemēram, NaCl

šķīdība 50 °C temperatūrā ir 36,79 g/100 g H
2
O, bet 100 °C

temperatūrā - 39,27 g/100 g H
2
O. Tīrs nātrija hlorīds nav

higroskopišks, bet tā spēja absorbēt mitrumu saistīta ar citu

sāļu piejaukumu, piemēram, MgCl
2

klātbūtni.

Lieli nātrija hlorīda krājumi atrodas Zemes dzīlēs akmeņ-
sāls veidā. Tā Galīcijā (Polijā) akmeņsāls nogulas atrodas pat

zemes virskārtā. Veļičkā, Krakovas tuvumā, vecajās sāls

atradnēs pazemē, izveidota sāls pilsēta ar ielām, laukumiem un

baznīcu.

Milzīgi nātrija hlorīda daudzumi izšķīdušā veidā atrodas

okeānu, jūru un sālsezeru ūdeņos, kur šīs vielas masa

izsakāma ar astronomisku skaitli - 3,8-10
16 tonnas.

Čalhana ezers Ķīnā ir viens no lielākajiem sālsezeriem

pasaulē. Tā sāls krājumi ir 100 miljardi tonnas. Pār šo ezeru

stiepjas 30 km gara šoseja, kas būvēta uz sāls uzbēruma.

Ir aprēķināts, ka kopējais vārāmā sāls tilpums uz zemes-

lodes ir aptuveni 20 000000 km3. Ar šo sāli varētu pārsegt visus

kontinentus, t. i., 149 000000 km 2 134 metrus biezā slānī.

Nātrija hlorīds ir viens no visvairāk izmantotajiem sāļiem.
Tas nepieciešams cilvēka un dzīvnieku organismiem, tāpēc to

lieto pārtikā, pārtikas rūpniecībā, medicīnā. Cilvēkam dien-

naktī jāuzņem 10... 15 grami nātrija hlorīda, bet cilvēka

organisms satur aptuveni 200 gramus šīs vielas.

Nātrija hlorīdam piemīt dziednieciskas īpašības. Ir zināms,
ka sāls raktuvju strādnieki neslimo ar bronhiālo astmu, maz

cieš no gripas un saaukstēšanās, tāpēc pazemes telpās, kur

kādreiz bijušas sāls raktuves, tiek iekārtotas sāls procedūru

telpas.
Galvenais nātrija hlorīda patērētājs tomēr ir ķīmiskā

rūpniecība, kur izmanto ne tikai pašu nātrija hlorīdu, bet arī no

tā iegūtās vienkāršās vielas - nātriju un hloru. No nātrija
hlorīda iegūst NaOH, Na

2
C0

3, NaHC0
3

un citas vielas.

Laboratorijās nātrija hlorīdu izmanto arī hlorūdeņraža un

sālsskābes iegūšanai, iedarbojoties uz sausu vārāmo sāli ar

koncentrētu sērskābi. Agrāk šo sālsskābes iegūšanas metodi

lietoja arī rūpniecībā.
Citu nātrija sāļu īpašības un izmantošana ir aplūkota

nodaļās par attiecīgo skābju sāļiem.

Nātrija savienojumi gāzes liesmu krāso dzeltenu. To

izmanto nātrija jona kvalitatīvai pierādīšanai.
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Kāliju brīvā veidā pirmo
reizi ieguva angļu zinātnieks

H.Deivijs 1807. gadā, elektro-

līzējot izkausētu kālija hidr-

oksīdu. Kālija nosaukums cēlies

ne arābu vārda "atkali", kas

tulkojumā nozīmē "pelni*, kā arī

"sārms". Anglijā, Francijā, ASV

un Hēlijā iim metālam lieto

H. Dumja ieteiktu nosaukumu -

"potassim". Tas ir atvasināts

ne sena kiiija karbonāta nosau-

kuma - potaša (pot - pods,
sist peni).

Aprēķiniet cik kilogramu
kālija hidroksīda jāņem, lai

iegūtu 185 kg kālija, ja kālija
iznākums sr 84 X no teorētiski

iespējamā! (437,5 kg)

3.11.3. Kālijs

Atrašanās dabā. Pēc izplatības Zemes garozā kālijs un

nātrijs ieņem 6. vietu. Pazīstamākie kālija minerāli ir šādi:

silvīns XCI, silvinīts KCINaCI, karnalīts

KCIMgCI.-6H_O, kainīts KCIMgS04
-3H

20. Kāliju satur

ari daudzi alumosilikāti: vizla K
2
O'3Al

2
0

3
-6Si0

2
-2H

2
0,

laukšpats jeb ortoklazs K
2
O Al

2
0

3
-6Si0

2,
alunīts

K
2
S04

A1
2(504)3-2A12

0
3
-6H

2
0 v. c. Nelieli kālija sāļu daudzumi

izšķīdušā veidā atrodas okeānu, jūru un sālsezeru ūdeņos.

Atšķirībā no nātrija kālija jonus saista augsne, tāpēc tie

ūdenskrātuvēs nonākmaz.

Nozīmīgākās kālija minerālu nogulas ir Pripetes kālija sāļu

baseinā, Augškamas, Piekarpatu un Vidusāzijas baseinos, kā

arī Vācijā, Francijā, ASV, Kanādā.

Kālijs samērā daudz atrodas augu, cilvēku un dzīvnieku

organismos. Cilvēka organismā kālija un nātrija saturs (masas

daļās) ieņem 7. vietu (X -0,27 %, Na - 0,26 %). Daudzkālija ir

bietēs, kartupeļos, kāpostos, pākšaugos.

legūšana. Kāliju iegūst elektrolīzes ceļā no izkausētā kālija
hidroksīda.

īpašības. Kālijs ir viegls, mīksts, sudrabaini balts metāls.

Tas ir 3 reizes vieglāks par alumīniju un nedaudz vieglāks par

ūdeni.

Kālijs ir ķīmiski aktīvāks par litiju un nātriju. Parastos

apstākļos tas gaisā viegli oksidējas, t. i., strauji reaģē ar skā-

bekli un ūdens tvaiku. Sadegot gaisā, kālijs veido superoksīdu
X0

2
:

X + 0
2

-+ X0
2

Kālijs, tāpat kā nātrijs, reaģē ar daudziem nemetāliem un

saliktām vielām, tajā skaitā ar ūdeni:

2K + 2H
2
0-2KOH + H

2 t

Kālijs ir spēcīgs reducētājs. 350... 400 °C temperatūrā kālijs

iedarbojas uz silīcija dioksīdu un silikātiem, tāpēc šādā tem-

peratūrā tas saēd pat stiklu:

Si0
2

+ 4K-^-2K
2
0 +Si

Kālijs reaģē ar izkausētiem sāļiem:

3K + AIC13
—3KCI + AI

Kālijs reaģē ar daudzām organiskām vielām, taču parastos

apstākļos tas nereaģē ar ogļūdeņražiem, tāpēc kāliju, tāpat kā

nātriju, uzglabā petrolejā.
Daudz kālija patērē kālija superoksīda X0

2
iegūšanai, ko

lieto gaisa skābekļa reģenerācijai. Kāliju izmanto par kataliza-

toru sintētiskā kaučuka ražošanā. Kālija un nātrija sakausē-

3. dala
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jumu, kam piemīt liela ķīmiskā aktivitāte, izmantopar reducē-

tāju dažādu organisko vielu kā arī vairāku metālu,

piemēram, titāna iegūšanas procesā. So sakausējumu izmanto

arī par siltumnesēju atomreaktoros, bet laboratorijās to lieto

gāzu žāvēšanai un attīrīšanai no skābekļa.

Kālija savienojumi. Kālijam reaģējot ar skābekli, veidojas

kālija superoksīds X0
2

un kālija peroksīds
K

2
Q

2
:

3K + 20
2

-> X0
2

+ K
2
0

2

K
2
0

2
īpašības ir līcļzīgas Na

2
0

2 īpašībām. Kālija superoksīds
X0

2
reaģē ar ūdeni un atšķaidītām skābēm, izdalot skābekli:

2K0
2

+ 2H
2
0 -> 2KOH + H

2
0

2
+ 0

2
f

2K0
2

+ H
2
S0

4
- K

2
S0

4
+ H

2
0

2 + 0
2f

Kālijs veido arī savienojumu X0
3,

ko sauc par kālija
ozon ī dv . Tas rodas, ozonam reaģējot ar tīru kālija hidr-

oksīdu vai ar kālija superoksīdu freonā:

4KOH + 40
3

4K0
3

+ 2H
2
0 +02 T

X0
2

+ 0
3
-X0

3 + 0
2 |

No kālija oksīdiem nozīmīgākais ir kālija superoksīds X0
2.

To izmanto gaisa skābekļa reģenerācijai izolētās un maz

vēdināmās telpās:

4K0
2

4- 2C0
2

-* 2K
2
C0

3
4- 30

2 |

Kālija hidroksīds KOH (kālija sārms, kodīgais

kālijs) ir balta, kristāliska viela, ko iegūst kālija hlorīda XCI

šķīduma elektrolīzes procesā vai reakcijā starp kālija karbo-

nātuun kalcija hidroksīdu:

K
2
C0

3
4- Ca(OH)

2
- CaC0

3
ļ 4- 2KOH

Kālija hidroksīds labi šķīst ūdenī (111,86 g/100 g H
2
O 20 °C).

Kālija hidroksīdam piemīt visas sārmiem raksturīgās ķīmiskās

īpašības.

Kālija hidroksīdu izmanto galvenokārt kālija un dažādu

kālija savienojumu iegūšanai, šķidro ziepju ražošanai, kā arī

sārmuakumulatoros. Kālija sāļus izlieto lauksaimniecībā

kā minerālmēslus (XCI, K
2
S0

4,
KN0

3
).

Kālija sāļus izmanto arī citām vajadzībām. Tā, piemēram,

kālija ūuorīduKF lieto koksnes konservēšanai, stikla kodinā-

šanai un matēsanai. Kālija bromīduKBr izmanto medicīnāun

fotogrāfijā. No kālija jodīda XI iegūst citus joda savienojumus,
to lieto arī medicīnā, fotogrāfijā un analītiskajā ķīmijā. Kālija
sulfātu izmanto kālija alumīnija alauna K[AI(SO4)2]I2H2

O

iegūšanai, ko savukārt lieto ādu miecēšanai, kā arī linu un

kokvilnas audumu krāsošanai. Kālija sulfīdu K
2
S un kālija

sulfītu K
2
S0

3
izmanto fotogrāfijā. Kālija nitrātu KN0

3
izmanto

Kālija joniem ir svarīga
nozīme dažādos fizioloģiskos
procesos gan augu, gan dzīv-

nieku valstī. Pieaugušam cilvē-

kam nepieciešams 2...5 g kālija
diennaktī. Organismā kālijs no-

nāk ar augu valsts produktiem.

3. dala
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K. L. Bertolē (1748-1822)
bija franču mediķis un ķīmiķis.
Savas darbības sākumā atbal-

stīja flogistona teoriju, bet aptu-
veni 1785. gadāakceptēja Lavu-

azjē uzskatus. Pretstatā Prustam

un Daltonam domāja, ka vielu

sastāvs nav konstants un to

sastāvdaju attiecības var nepār-
traukti mainīties.

stikla un melnā šaujampulvera ražošanā, kā arī pirotehnikā un

par minerālmēslojumu. Kālija ortofosfātu K
3
P0

4
izmanto par

mazgāšanas līdzekli, bet XH
2
P0

4
un K

2
HP0

4
- par vērtīgu

minerālmēslojumu. Kālija karbonātujeb potašu K
2
C0

3 rūpnie-
cībā iegūst no kālija hidroksīda un oglekļa dioksīda; to izmanto

grūti kūstoša stikla ražošanai, šķidro ziepju iegūšanai, ādu

apstrādē, kā arī poligrāfijā un fotogrāfijā.

Kālija permanganāts KMn0
4

ir tumši violeta, kristāliska

viela. Tāšķīdība ūdenīir niecīga -6,4 g/100 g H
2
O 20 °C tempe-

ratūrā. Kālija permanganāts ir spēcīgs oksidētājs, to lieto

dezinfekcijai un par oksidētāju organiskajā sintēzē. Laborato-

rijās KMn0
4

izmanto skābekļa un hlora iegūšanai.

Kālija hlorātuXCI0
3

lieto par spēcīgu oksidētāju. Tas kūst

356 °C temperatūrā, bet 400 °C temperatūrā sāk sadalīties:

2KCI0
3

2KCI + 30
2
|

Šo reakciju izmanto skābekļa iegūšanai laboratorijā. Kālija
hlorātu lieto sērkociņu ražošanā un pirotehnikā.

Kālija hlorātu pirmo reizi ieguva K. Bertolē, ievadot hloru

siltā, koncentrētā kālija hidroksīda šķīdumā:

6KOH + 3C1
2

SKCI + XCI0
3

+ 3H
2
0

Tāpēc XCI0
3

sauc arī par Bertolē sāli.

Rūpniecībā Bertolē sāli iegūst no kālija hlorīda šķīduma
(80 °C) elektrolīzes ceļā. XCI0

3
no XCI atdala, pamatojoties uz

šo sāļu šķīdības atšķirību (XCI - 34,2 g/100 g H
2O; XCI0

3
-

7,3 g/100 gH
2
O 20 °C).

Kālija savienojumu kvalitatīvai konstatēšanai izmanto to,

ka bezkrāsainu gāzes liesmu tie krāso violetu.

Rubīdiju (lat. rubidus -

tumši sarkans) atklāja R. Bun-

zēns un G. R. Kirhofs 18P1. ga-

mlnerPāl^n^saSS J spek?
trālanalīzes' metodi. Spektrā šo

elementu konstatēja pēc rakstu-

rīgām sarkanām līnijām. Rubīdiju

1863. "Jāda. reducējot rSja
vinskābes sāli ar sodrējiem, t.i.,
ar oglekli.

3.11.4. Rubīdijs

Atrašanās dabā. Rubīdijs ir ļoti izkliedēts elements, kam

nav savu minerālu. Rubīdija savienojumi ir kālija un litija
minerālu pastāvīgi pavadoņi. Rubīdija savienojumi uzkrājas

augu lapās un skujās, samērā daudz šī elementa ir bietēs un

vīnogu sulā. Dzīvnieku un cilvēka organismā rubīclijs koncen-

trēts muskuļos un eritrocītos.

legūšana. Rubīdiju iegūst no rubīdija hlorīda un rabīdija
dihromātā, izmantojot citus mazāk gaistošus metālus:

2RbCI -f Mg MgCl
2

+ 2Rb|

Rb
2
Cr

2
0

7
+ 2Zr

s™°C
> 2Rb| + 2Zr0

2
+ Cr

2
0

3z * ' vakuums
z M s

Rubīdiju iegūst arī no izkausēta rubīdija hidroksīdaelektro-

līzes procesā.

J. dala
_

j
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īpašības. Rubīdijs ir mīksts, sudrabaini balts metāls ar

zemu kušanas temperatūru (sk. 3.5. tabulu). Saskaroties ar

gaisu, tas strauji uzliesmoun sadeg arsārti violetu liesmu, vei-

dojot superoksīdu Rb0
2

un nedaudz peroksīda Rb
2
0

2
dzeltena

pulvera veidā.

Rubīdļjs ļotistrauji reaģē arhalogēniem, seru un ūdem. Tas

reaģē arī ar ledu pat tad, ja vides temperatūru pazemina līdz

-180 °C.

Ar ūdeņradi rubīdijs savienojas tikai 300...350 °C tempe-
ratūrā un katalizatoru klātbūtnē, bet ar slāpekli tas reaģē

elektriskajā lokā:

2Rb + H
2

2RbH 6Rb + N
2

2Rb
3
N

Rubīdijs adsorbē gāzes, tam piemīt arī fotoelektriskas īpa-

šības, tāpēc rubīdiju izmanto vakuumierīču izgatavošanā un

fotoelementos.

Rubīdiju uzglabā stikla ampulās, kas pildītas ar sausu

petroleju.
Rubīdija savienojumu kvalitatīvai konstatēšanai izmanto

bezkrāsas gāzes liesmas krāsošanos purpursarkanā krāsā.

Rubīdija savienojumi. Rubīdija hlorīdu, bromīdu un

jodīdu izmanto medicīnā par nomierinošiem un sāpju remdi-

nošiem līdzekļiem. Tos lieto arī epilepsijas ārstēšanai.

Rubīdija savienojumus sāk izmantot par katalizatoriem

dažādās organiskās sintēzēs.

R. Bunzens (1811-1899)
bija vācu ķīmiķis un fiziķis. No
1838. gada viņš strādāja par

profesoru Mārburgas universitā-

tē, no 1852. līdz 1889. gadam
Heidelbergas universitāte.

R. Bunzens konstruējis gāzes
degli, kas nosaukts viņa vārdā,

pētījis fotoķīmiskās reakcijas,
izgudrojis fotometru.

G. R. Kirhofs (1824-1887)
bija vācu fiziķis. Viņš strādāja
par profesoru Breslavas un Ber-

līnes universitātē. Kirhofs atklā-

ja elektriskās strāvas sadalījuma
likumsakarības sazarotās ķēdēs,
pētīja gaismas emisiju un ab-

sorbciju.

3.11.5. Cēzijs

Atrašanās dabā. Atšķirībā _no rubīdija cēzijs ietilpst

minerālu,piemēram, avogadrita un polucīda sastāvā.

Polucīdam Cs
2
O Al

2
0

3
4Si0

2
nH

2
0 ir rūpnieciska nozīme. Tas

sastopams ASV, Zviedrijā, Āfrikas dienvidrietumos, Kanādā un

Kazahijā. Nedaudz cēzija ir litija un kālija minerālos, kā ari

minerālūdeņos.

legūšana. Cēziju iegūst no cēzija hlorīda vakuumā 700 °C

temperatūrā, izmantojot mazāk gaistošus metālus -kalciju vai

magniju:

2CsCI + Mg MgCl2 + 2Cs|

īpašības. Cēzijs ir mīksts, sudrabaini balts metāls ar zemu

kušanas temperatūru (25,64 °C). To varētu izkausēt ar plauk-

stas siltumu. Taču tas nav iespējams, jo cēzijs ir visaktīvākais

metāls. Saskaroties ar gaisu, cēzijs uzliesmo un sadeg, veidojot

superoksīdu Cs0
2 .

Cēzija ķīmiskās īpašības ir līdzīgas rubīdija

ķīmiskajām īpašībām.

Cēziju uzglabā stikla ampulās, kas pildītas ar ūdeņradi.

Cēziju var uzglabāt arī sakausējumos ar citiem metāliem.

Cēziju atklāja R. Bunzens

un G, R. Kirhofs 1860. gadā.

pētot Dirkheimas (Vācijai mine-

rālūdeņu sastāvu ar spektrāl-
analīzes metodi. Spektrā bija
divas gaišzilas līnijas, tāpēc
jaunatklātais elements ieguva
nosaukumu, kas atvasināts no

latīņu vārda caesius - zils.

Cēzijs ir pirmais ķīmiskais ele-

ments, ko atklāja, izmantojot
spektrālanalīzes metodi.

3. dala
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Cēzija savienojumi pēc savām īpašībām ir līdzīgi kālija un

rubīdija savienojumiem. Cēzija hidroksīds ir visstip-
rākais sārms. Tas strauji reaģē ar oglekļa dioksīdu un pat ar

stiklu, tāpēc cēzija hidroksīdu iespējams uzglabāt hermētiski

noslēgtos traukos, kas no iekšpuses noklāti ar sudraba vai

platīna kārtiņu.

Cēzija savienojumu kvalitatīvai konstatēšanai var izmantot

bezkrāsas gāzes liesmas krāsošanos violetākrāsā.

Cēziju izmanto fotoelementos un vakuumierīcēs. Cēziju un

tā savienojumus lieto par katalizatoriem anonjaka, skudr-

skābes un citu vielu iegūšanai. Cēzija sāļus lieto medicīnā

dažādu čūlu ārstēšanai, bet radioaktīvo cēziju izmanto t. s.

y staru terapijā.

Franciju (lat francium) at-

klāja franču atompētniece M.Perē

1939. gadā, rūpīgi analizējot

aktīnija izotopa
2\ļkc radioak-

tīvās sabrukšanas produktus.

2

89
Ac

2"
Fr +

2
He

Par godu savai dzimtenei

Francijai M. Perē jauno elemen-

tu nosauca par franciju.

3.11.6. Francijs

Francijs ir radioaktīvs elements, tam zināmi 9 izotopi.

Vienīgais dabiskais francija izotops ir 2

g7
Fr, kas rodas aktīnija

sabrukšanas procesā. Tā pussabrukšanas periods ir 21 minūte.

Atrašanās dabā. Francija dabiskais izotops izplatīts ārkār-

tīgi maz - Zemes garozā tākopējā masa ir « 520 grami.

īpašības. Francijs ir metāls, kam visstiprāk izteiktas

metāliskās īpašības. Francija ķīmiskās īpašības līdzīgas cēzija

īpašībām. Tas var veidot hidroksīdu un sāļus, kas labi šķīst

ūdenī, taču šiem savienojumiem nav lielas praktiskas nozīmes.

Franciju kā aktīnija radioaktīvās sabrukšanas produktu var

izmantot aktīnija satura novērtēšanai iežos un minerālos.

3.12. Elementu periodiskās sistēmas

IIA (2.) grupa

3.7. tabula

nA (2.) grupas elementu un to veidoto vienkāršo vieluraksturojums

3. dala
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Elementa Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

kārtas relatīvā
atomu

rādiuss,
blīvums,

g/cm3

kušanas

tempera-

viršanas

tempera-

oksidē-

šanas

jonuE2+

rādiuss,nosaukums simbols
atommasaskaitlis tūra, °C tūra, °C pakāpe pmpm

4

12

Berilus

Magnijs
Kalcijs

Stroncijs

Bārijs
Rādijs

Be

Mg
Ca

Sr

9,01218

24,3050

40,078

87,62

137,327

226,0254

111

160

1,86

1,74

1,54
2,67

3,61

1283,0

649,5

850,0

770,0

710,0
«700

2970,0

1120,0

1487,0

1367,0

1637,0

« 1140

+ 11

+n

+n

31

65

9920

38

197

215

+n

113

13556

88

Ba 217

Ra 220 5,5...6,0 +n 152
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HĀ grupas elementi veido vienkāršas vielas, kas pieder pie

vieglajiem metāliem.

Kalciju, stronciju un bāriju sauc par sārmzemjmetā-

liskajiem elementiem, jo šo elementu oksīdi, kurus agrāk sauca

par "zemēm", reaģē ar ūdeni un veido sārmus.

3.12.1. Berilijs

Atrašanās dabā.Pēc izplatības Zemes garozā berilijs pieder
pie retajiem elementiem. Tas ietilpst tikai dažu minerālu

sastāvā, no kuriem pazīstamākais ir jau pieminētais berils

3BeOAl
2
0

3
-6Si0

2.
No tā iegūst dubultsāļus 2NaFBeF

2
vai

2NaCIBeCl
2,

kuru kausējumu elektrolize un, pamatojoties uz

abumetālu-nātrija un berilija - kušanas temperatūru milzīgo
atšķirību (starpība « 1185 °C), iegūst tīru beriliju.

Berils, kurš satur 0,3 % Cr
2
0

3,
ir zaļā krāsā, un to sauc par

smaragdu. Bet dzelzs piemaisījumi berilam piedod zaļganzilu
krāsu, un tādus dārgakmeņus sauc par akvamarīniem.

īpašības. Berilijs ir ļoti ciets, trausls un viegls metāls ar

gaišpelēku spīdumu. Tam piemīt liela mehāniskā izturība. Aug-
stās temperatūrās berilijs kļūst plastisks.

Parastos apstākļos berilijs reaģē ar gaisa skābekli un

pārklājas ar blīvu oksīda aizsargkārtinu, bet 800 °C tempe-
ratūrā tas gaisā sadeg:

2Be + 0
2

-* 2BeO

Parastos apstākļos berilijs reaģē arī ar fluoru:

Be + F
2

-» BeF
2

Augstās temperatūrās berilijs reaģē ar citiem nemetāliem:

3Be + N
2

Be
3
N

2

2Be + C Be
2
C

Ar metāliemberilijs veido cietus šķīdumus un intermetālis-

kus savienojumus - berilīdus, kuri ietilpst berilija

sakausējumu sastāvā.

Berilijs nereaģē ar ūdeņradi un ūdeni. Parastos apstākļos to

pasivē slāpekļskābe, taču samērā aktīvi berilijs reaģē ar

sālsskābi un sērskābes šķīdumu:

Be + 2HCI - BeCl
2

+ H
2 |

Berilijs reaģē ar sārmu ūdens šķīdumiem, veidojot hidr-

oksoberilātus:

Be 4- 2NaOH + 2H
2
0 - Na

2[Be(OH)J + H
2|

Lietošana. Beriliju izmanto sakausējumu ražošanai (sk.
142. lpp.). Berilijam ir raksturīgs liels skanas izplatīšanas

Beriliju (gr. bēryllos- gaiši
zaļš akmens) atklāja franču

ķīmiķis LN.Vokelēns 1798.

gadā, kad viņš centās noteikt

minerāla berila sastāvu. Voke-
lēns ieguva nevis pašu ele-

mentu, bet gan tā oksīdu, no

kura savukārt varēja iegūt sājus
ar saldu garšu, tāpēc beriliju
sākumā nosauca par glicīniju
(gr. glykys - salds). Tikai vēlāk,
1814. gadā, sāka lietot nosau-

kumu "berilijs", kas atvasināts
ne minerālaberila nosaukuma.

Tīru beriliju pirmo reizi
ieguva 1828. gadā vācu ķīmiķis
F. Vēlers un franču ķīmiķis
A. Bizī, reducējot berilija hlorīdu

ar kāliju.

L. N. Vokelēns (1 763-

-1829) bija franču ķīmiķis. No

1794. gada viņš strādāja par ķī-
mijas profesoru Parīzē. Vokelēns

pētījis organiskas vielas (ābol-
skābi, lecitīnu), izstrādājis pla-
tīnmetālu atdalīšanas metodes.

Viņa vārds ir saistīts ar trīs

elementu (Cr, Be, Os) atklāšanu.

3. dala
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ātrums, tāpēc tā sakausējumus lieto gongu, metāla pūšamo
instrumentuun stīgu izgatavošanai.

Atomreaktoros beriliju izmanto par neitronu palēninātāju
un atstarotāju, bet maisījumā ar rādija preparātiem to lieto par
neitronuavotu:

iße + *<x - »C + ln

Berilija savienojumi. Berilija oksīds BeO ir balta

pulverveida viela ar ļoti augstu kušanas temperatūru -2530 °C.

Tam piemīt amfotēras īpašības:

BeO + H
2
S0

4
BeS0

4
+H

2
O

BeO + 2NaOH + H
2
O Na

2
[Be(oH)

4]

Berilija oksīdu izmanto karstumizturīgu materiālu izgata-
vošanai, to lieto stikla un keramikas rūpniecībā.

Berilija hidroksīdam Be(OH)2
ir izteiktas amfotē-

ras īpašības:

Be(OH)
2

+ 2HCI -> BeCl
2

4- 2H
2
0

Be(0H) 2
+ 2NaOH - Na

2
[Be(OH)

4]

Berilija sāļi labi šķīst ūdenī. Ūdens šķīdumos berilija
joni Be2+ hidrolizējas, tāpēc berilija sāļu šķīdumiem ir skāba

reakcija.
Berilijs un tā savienojumi ir kancerogēni.

H. Deivijs 1808. gadā iegu-
va magnija amalgamu (sakausē-

jumu ar dzīvsudrabu), elektroli-

zējot MgO un Mg(OH)
2

maisī-

jumu un lietojot dzīvsudraba

katodu. Pēc dzīvsudraba atdes-

tilēšanas palika magnijs. Jaun-

atklāto elementu H. Deivijs
nosauca par "Magnesium", kas

atvasināts no Grieķijas pilsētas
Magnēsijas nosaukuma. Šīs pil-
sētas tuvumā atrodas minerāli,
kas satur magniju.

3.12.2. Magnijs

Atrašanās dabā. Pēc izplatības Zemes garozā magnijs

ieņem 8. vietu. Magnijs brīvā veidā nav sastopams, taču mag-

niju saturošie minerāli atrodas visos kontinentos, magnija sāļi
izšķīdušā veidā ir okeānu un jūru ūdeņos un piedod tiem rūgtu
garšu (MgS04,

MgCl
2
).

Visizplatītākie magniju saturošie minerāli ir karbonāti

un minerāli, kas satur arī kāliju: magnezīts MgC0
3,

dolomīts MgC0
3
CaC0

3,
karnalīts KCiMgCl 2

-6H
20,

kainīts KCIMgS0 4
-3H

2
0. Dabiskie magnija silikāti ir

azbests CaO-3MgO-4Si0 2
un talks 3MgO-4Si0

2
H

2
0.

Lielas dolomīta nogulas sastopamas Latvijā. Dolomīta

klinšu atsegumi vērojami Daugavas krastos, Lielupes augštecē,
Mēmeles un Ventas krastos. Vislielākās karnalīta atradnes

pasaulē ir Ziemeļurālos, Soļikamskas un Berezņiku rajonā.
Magnija savienojumi nelielos daudzumos ir augu, cilvēka

un dzīvnieku organismos: hlorofilā, asinīs, aknās, muskuļos,
kaulos.

3. dala
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legūšana. Magniju iegūst, elektrolizējot magnija hlorīda vai

atūdeņota karnalīta kausējumu. To ražo arī elektrokrāsnīs pēc
karbotermiskās metodes.

MgO +CO ———Mg + C0
2f

Magniju iegūst arī no izkarsēta dolomīta:

MgC03
CaC0

3
MgO + CaO + 2C0

2|

2MgO + CaO + Si CaSi0
3

+ 2Mg

Magnija tvaikus kondensē ūdeņraža atmosfērā, jo magnijs
ar ūdeņradi nereaģē.

īpašības. Magnijs ir sudrabbalts metāls. Tas ir vieglāks un

izturīgāks par alumīniju.

Magnijs pieder pie ķīmiski aktīviem metāliem, taču

atmosfērā tas maz mainās, jo pārklājas ar plānu, blīvu oksīda

aizsargkārtiņu.

Sakarsēts magnijs 600 °C temperatūrā gaisā uzliesmo un

sadeg ar spožu liesmu, izdalot lielu siltuma daudzumu

(601,64 kJ/mol). Veidojas balta pulverveida viela - magnija
oksīds un nedaudz magnija nitrīda Mg3

N
2:

2Mg + 0
2 2MgO

3Mg + N
2

-> Mg
3
N

2

Magnijs aktīvi reaģē arīar citiem nemetāliem, piemēram,

Mg + Cl
2

-+ MgCl2

2Mg + Si Mg2
Si

Mg + S MgS

Sakarsēts magnija un sēra pulveru maisījums eksplodē.
Ar metāliem magnijs veido cietus šķīdumus un inter-

metāliskus savienojumus, kuri ietilpst sakausējumu sastāvā:

Mg3
Al

2,
Mg2

Pb v. c.

Ar aukstu ūdeni magnijs reaģē lēni, bet paaugstinātā

temperatūrā šīs reakcijas ātrums palielinās:

Mg + 2H
2
0 - Mg(OH)2

+ H
2 |

Ja magnija pulveri sakarsē līdz baltkvēlei un ievieto ūdenī,
tad noris spēcīga eksotermiska reakcija ar žilbinošas gaismas
un baltu dūmu mākoņa izdalīšanos. Šajā reakcijā magnijs
reducē abus ūdens ūdeņraža(l) atomus:

Mg + H
2
O ——-->- MgO 4- H

2|

Sakarsēts magnijs reaģē pat ar oglekļa(lV) oksīdu:

2Mg + C0
2 2MgO + C

3. dala
5



186

Magnijs labi reaģē ar skābju šķīdumiem:

Mg + 2HCI -+ MgCl
2

+ H
2 l

4Mg + lOHNO3 -+ 4Mg(N0
3
)
2

+ NH
4
N0

3
+3H

2
0

Ar koncentrētu slāpekļskābi un sērskābi magnijs praktiski

nereaģē, jo tas pasivējas.
Izmantošana. Magniju lieto metālu sakausējumu ražoša-

nai. To sastāvā bez magnija ietilpst galvenokārt alumīnijs,

cinks, cirkonijs. Magnija sakausējumi ir viegli, cieti un izturīgi,
nemagnetizējas un nerada dzirksteļošanu. Visvairāk lieto

magnija sakausējumus, ko sauc par elektronu (Mg—Al—Zn,

Mg—Zn—Zr un Mg—Mn). Elektronā ir vairāk par 80 % Mg
(masas daļās).

Tīru magniju lieto metalotermijā titāna, vanādija, cirkonija,
urānaun citu metāluiegūšanai no tooksīdiem (magnijtermiskā

metode):

Ti0
2

4- 2Mg 2MgO + Ti

Metalurģijā, sevišķi krāsaino metālu un to sakausējumu
ražošanā, magniju lieto par dezoksidētāju.

Sasmalcinātu magniju maisījumā ar oksidētājiem izmanto

aizdedzinošu lādiņu izgatavošanā, apgaismošanas un raķešu
tehnikā. levērojamus magnija daudzumus patērē arī rūpniecis-

kajā organiskajā sintēzē.

Magnija savienojumi. Magnija oksīds MgO ir balta

pulverveida viela ar augstu kušanas temperatūru (2825 °C).

Rūpniecībā magnija oksīdu iegūst no attīrīta dabiskā magnija
karbonāta:

MgC03
MgO + C0

2

Magnija oksīds ir tipisks bāziskais oksīds, taču ar ūdeni

parastos apstākļos tas reaģē slikti. Paaugstinātā temperatūrā
(100 °C) magnija oksīda un ūdens savstarpējā iedarbība

aktivizējas:

MgO + H
2
O Mg(OH)

2

Magnija oksīdu lieto medicīnā kuņģa iekaisuma ārstēšanai.

Augstās kušanas temperatūras dēļ to izmanto ugunsizturīgu
materiālu izgatavošanai. Magnija oksīda, magnija hlorīda un

ūdens maisījums ātri sacietē:

MgO + MgCl
2

+ H
2
O - 2Mg(OH)CI

Šo maisījumu sauc par magneziālo cementu jeb Soreļa

cementu, ko izmanto vieglu, ugunsizturīgu, skaņu izolējošu
būvmateriālu (fibrolīta, ksilolīta) ražošanā. Tas arī tiek pievie-
nots kā saistviela, izgatavojot abrazīvo materiālu izstrādā-

jumus (galodas, slīpripas).
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Magnija hidroksīds Mg(OH)2
ir balta kristāliska

viela. To iegūst, iedarbojoties ar sārmiem uz šķīstošiem mag-

nija sāļiem:

MgCl 2 +Ca(OH)2
- Mg(OH)2

+ CaCl
2

Magnija hidroksīdam atšķirībā no berilija hidroksīda ir

tikai bāziskas īpašības. Tas labi reaģē ar skābēm un skābajiem

oksīdiem, veidojot normālos, skābos un bāziskos sāļus:

Mg(OH)2
+ 2HN0

3
- Mg(N03 )2 + 2H

2
0

Mg(OH)
2

+ 2C0
2
- Mg(HC0

3
)
2

Mg(OH)2 + HCI - Mg(OH)CI + H
2
O

Magnija hidroksīds slikti šķīst ūdenī, taču tas pieder pie

vidēji stiprām bāzēm un tāpēc reaģē ar amonija sāļu šķī-
dumiem:

Mg(OH)2 + 2NH
4
CI <± MgCl 2

+ 2NH
4
OH

Mēdz teikt, ka magnija hidroksīds šķīst amonija sāļu ūdens

šķīdumos. Ja magnija hidroksīda un kāda amonija sāļa maisī-

jumu samitrina un karsē, tad izdalās amonjaks.

Magnija hidroksīdu lieto cukura rūpniecībā un par zobu

pastas sastāvdaļu.

Magnija hlorīds veido kristālhidrātu MgCl2-6H
2
0. To

lieto magneziālā cementa ražošanā, kā arī tādu šķīdumu

gatavošanai, kas novērš apledojumu.

Magnija hlorīdu iegūst vai nu no jūras ūdens, vai hlorējot

magnija oksīda un ogles maisījumu:

MgO + Cl
2

+ C MgCl
2

+ CO

Magnija sulfāts veidokristālhidrātu MgS0
4
-7H

2
0, ko

sauc par rūgto sāli. Tas izšķīdušā veidā atrodas jūras ūdenī.

Zemes dzīlēs sastopams arī minerāls kizerīts MgS0
4
H

2
0.

Magnija sulfātu izmanto medicīnā par caurejas līdzekli. To

lieto arī tekstilrūpniecībā un papīrrūpniecībā, kā arī magnija
oksīda un magneziālā cementaražošanā.

Magnija karbonāts MgC03
ir balta kristāliska viela,

kas slikti šķīst ūdenī. Dabā sastopams kā minerāls magnezīts.
Magnija karbonātu izmanto būvmateriālu ražošanā, magnija
oksīda iegūšanai. Dolomītu, kas arī satur MgC03,

lieto būv-

niecībā, bet lauksaimniecībā to izmanto par mikromēslojumu
un kaļķojamo materiālu.

ledarbojoties ar nātrija karbonātuuz magnija sāļiem, iegūst
bāzisko magnija karbonātu:

2MgS0
4

+ Na
2
C0

3
+ 2H

2
0 - (MgOH)

2
C0

3
ļ + 2NaHS0

4

(MgOH)
2
C0

3
lieto medicīnā ar nosaukumu baltais magnē-

zijs. To izmanto arī par zobu pastas sastāvdaļu un pildvielu

gumijas rūpniecībā.

Vājas koncentrācijas MgCI2
šķīdumam pielēja Na

2
C0

3 šķī-
dumu. Radās baltas nogulsnes,
kuras izzuda, ja maisījumā
ievadīja C0

2.
Uzrakstiet atbil-

stošo reakciju vienādojumus!

3. dala
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Magnija silikātu MgSi03
izmanto stikla, sitālu un

keramikas izstrādājumu ražošanā. Plaši lieto arī dabiskos

magnija silikātus -talku un azbestu (sk. 184. lpp.). Azbests ir

labs siltumizolācijas materiāls, bet tam piemīt kancerogēnas
īpašības.

Magnija perhlorātu Mg(Cl0
4
)2

izmanto gāzu žāvē-

šanai (sk. 275. lpp.).

Magnija katjonus Mg
2+

pierāda ar nātrija hidro-

gēnfosfata Na
2
HP0

4
šķīdumu, iepriekš pielejot amonija hidrok-

sīda šķīdumu. legūst kristāliskas MgNH4
P0

4 nogulsnes:

MgCl2 + Na
2
HP0

4
+ NH

4
0H- MgNH4

P0
4 ļ + 2NaCI + H

2
O

Mg2+
+ NH+ + POļ- - MgNH4

P0
4 j

Magnija joni nepieciešami augu un dzīvnieku dzīvības

procesos. Cilvēkam magnija diennakts deva ir 0,3 ...0,5 g.

Kalciju (lat. calx - kaļķ-
akmens) pirmo reizi ieguva
H. Deivijs 1808. gadā. elektro-

iizējot ūdenī samitrinātu kaļķi,
t. i., kalcija hidroksīdu. Dzīv-

sudraba katodā radās nepazīsta-
ma metāla amalgama. Pēc dzīv-

sudraba iztvaicēšanas H. Deivijs

ieguva daļēji oksidētu metālu,
ko ieteica nosaukt par kalciju.
Tīru kalciju ieguva tikai 1924.

gadā, karsējot kalcija oksīda un

alumīnija maisījumu vakuumā:

3CaO + 2AI -£ 3Ca 4- A!
2
0

3

3.12.3. Kalcijs

Atrašanās dabā.Pēc izplatības Zemes garozā kalcijs ieņem
5. vietu. Šajā ziņā to pārspēj tikai skābeklis, silīcijs, alumīnijs
un dzelzs. Savas ķīmiskās aktivitātes dēļ kalcijs dabā brīvā

veidā nav sastopams. Okeānu ūdeņi satur aptuveni 0,04 %

(masas daļās) kalcija sāļu veidā. Šķīstošie kalcija savienojumi
sastopami gandrīz visos dabā esošajos ūdeņos, tie ir galvenais
ūdens cietības cēlonis.

Izplatītākie kalciju saturošie minerāli ir kal cīt s CaC0
3

(tā paveidi ir Islandes špats un aragonīts), ģip-
sis jeb ģipšakmens CaS0

4
-2H

20, anhidrīts CaS0
4,

fluorīts CaF
2

(kaušņu špats).
Izplatītākie kalciju saturošie ieži ir kaļķakmens,

krīts un marmors, kuru sastāvā ir vairāk nekā 90 %

kalcija karbonāta. Marmors ir kalcīta pārkristalizējusies
forma. Rūpnieciska nozīme ir fo sf orītiem un apatī-
tiem, kas satur kalcija fosfātu. Kalcija silikāti un alumo-

silikāti atrodas kalnu iežos (granītos, gneisos).
Lielas kaļķakmens nogulas ir Ukrainā, Karēlijā, Pievolgā,

Donas upes krastos, Urālu kalnu rietumu nogāzē un Baltijā.

Latvijā lielas kaļķakmens nogulas ir Saldus, Nīgrandes un

Auces apkārtnē, kas turpinās Lietuvā, Akmenes rajonā. Krīta

nogulas visvairāk izplatītas Eiropā, areālā no Embas upes līdz

Anglijai. Krīta atsegumi baltu klinšu veidā sastopami Liel-

britānijā Lamanšakrastā, kā arī Vācijā, Rīgenes salā.

Lielas marmora atradnes ir Urālos, Karēlijā, Gruzijā,
Armēnijā, Uzbekijā un Aizbaikālā, Karrārā (Itālijā), Parā (Grie-
ķijā), kā ari Francijā, Kubā un ASV.

Latvijā ir lielākie ģipšakmens krājumi Baltijā. Salaspils un

Sauriešu apkaimē to kopējā masa ir aptuveni 22 miljoni tonnu.

No Salaspils ģipša iegulas sazarojas Kalnciema-Slokas- Tuku-

3- dala
s
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ma-Kuldīgas virzienā, lecavas-Bārbeles-Skaistkalnes virzienā

tin AUaiu-Gaujienas-Apes virzienā. Latvijas ģipšakmens slāni

nav viendabīgi, tie mijas ar dolomīta un mālaslāņiem.

Kalcija savienojumi atrodas gandrīz visos augu un

dzīvnieku audos. Cilvēka un dzīvnieku organismā ir 1,4...2 %

(masas daļās) kalcija, galvenokārt skeletā kalcija fosfāta un

kalcija karbonāta veidā. Cilvēka skeletā ir aptuveni 80 %

Ca
3(P04 )2 un 13 % CaC0

3. Bezmugurkaulnieku cietie veido-

jumi satur galvenokārt kalcija karbonātu. Dažu ūdensaugu,
gliemju un amēbu ķermeņos ir līdz 38 % kalcija. Koraļļu rifi

veidoti no kalcija karbonāta.

legūšana. Rūpniecībā kalciju iegūst, reducējot kalcija
oksīdu ar alumīniju vakuumā 1200°C temperatūrā, kā arī

veicot izkausēta kalcija hlorīda un kālija hlorīda maisījuma
elektrolīzi.

īpašības. Kalcijs ir sudrabbalts metāls. Tas ir cietāks par

sārmu metāliem, bet mīkstāks par beriliju un magniju.
Kalcijs pieder pie ķīmiski aktīviem metāliem, tāpēc to

uzglabā petrolejā vai hermētiski noslēgtās metāla kārbās, jo,
saskaroties ar gaisu, tas jau parastajā temperatūrā reaģē ar

atmosfēras skābekli un veido baltu, irdenu kalcija oksīda

kārtiņu, kas neaizsargā no tālākas oksidēšanās. Kalcijs
pamazām sairst, pārvēršoties kalcija oksīdā, kas vēlāk veido

kalcija mdroksīdu un kalcija karbonātu. Ja kalciju sakarsē, tas

gaisā sadeg ar spožu ķieģeļsarkanu liesmu, veidojot kalcija
oksīdu un nedaudzkalcija nitrīda:

2Ca + 0
2

-> 2CaO

3Ca + N
2

-* Ca
3
N

2

Parastos apstākļos un pat pazeminātā temperatūrā kalcijs

savienojas ar visiem halogēniem, bet paaugstinātā temperatūrā
tasreaģē arī ar citiem nemetāliem, piemēram,

3Ca + 2P Ca
3
P

2

Qa +2C —>- CaC
2

Ca + H
2

—+ CaH
2

Ar metāliem kalcijs veido cietus šķīdumus un intermetā-

liskus savienojumus, kuri ietilpst sakausējumu sastāvā.

Kalcijs aktīvi reaģē ar daudzām saliktām vielām. Ja kalcija

gabaliņu ievieto mēģenē, kurā ieliets ūdens, sākas strauja
reakcija; ūdens saduļķojas, jo veidojas mazšķīstošs savieno-

jums -kalcija hidroksīds Ca(OH)2,
bet no mēģenes izdalās

ūdeņradis:

Ca + 2H
2
0 - Ca(OH)

2
+ H

2|

Lietošana. Kalciju izmanto par reducētāju reto un grūti
kūstošo metālu, piemēram, torija, berilija, tantala, cirkonija,

3. dala
9
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Ja C0
2

ievada piesātinātā

Ca(QH)2 šķīdumā, tad to pilnīgi

atdujķot neizdodas. Kāpēc?

variādija, hroma, cēzija, rubīdija, urāna iegūšanai no to

oksīdiem vai halogenīdiem.

UF
4

+ + 2CaF
2

Kalciju lieto par leģējošu piedevu sakausējumos, to izmanto

skābekļa un sēra izdalīšanai no sakausējumiem, gāzu palieku
absorbēšanai vakuumiekārtās, šķidru organisko vielu atūde-

ņošanai.

Kalcija savienojumi. Kalcija oksīds (dedzinātie
kaļķi, nedzēstiekaļķi) CaO ir balta, pulverveida viela ar augstu
kušanas temperatūru (2580 °C). Rūpniecībā to iegūst speciā-
lās krāsnīs, apdedzinot, t. i., karsējot augstā temperatūrā

(« 1000 °C) kaļķakmeni (sk. 559. lpp.). legūto produktu sauc par
dedzinātiemkaļķiem.

CaC0
3

CaO + C0
2

Kalcija oksīds ir bāziskais oksīds:

CaO + H
2
O - Ca(OH)

2

CaO + C0
2

CaC0
3

CaO + 2HN0
3

-> Ca(NO3)2 + H
2
O

Kalcija oksīdu izmanto stikla un ugunsizturīgu materiālu

ražošanā, kalcija karbīda CaC
2

iegūšanai, kā ari par palīg-
materiālu tērauda, sodas un cukura ražošanā. Visvairāk kalcija
oksīda izmanto kalcija hidroksīda iegūšanai, nedzēstos kaļķus
(CaO) sajaucot ar ūdeni. Šo procesu, kas saistīts ar liela siltuma

daudzuma izdalīšanos, sauc par kaļķu dzēšanu, tāpēc tehnikā

kalcija hidroksīdu sauc par dzēstajiem kaļķiem.

Kalcija hidroksīds Ca(OH)
2

pieder pie stiprajām
bāzēm, taču tā šķīdība ūdenī 20 °C temperatūrā ir tikai

0,16 g/100 g H
2
O. Kalcija hidroksīds labi reaģē ar skābajiem

oksīdiem, skābēm un sāļu šķīdumiem, veidojot normālos vai

skābos sāļus.
Laboratorijā visbiežāk lieto kalcija tadroksīda šķīdumu

ūdenī, ko sauc par kaļķūdeni. To izmanto oglekļa dioksīda

pierādīšanai. Kaļķūdens ātri kļūst duļķains pat gaisā, jo tas

absorbē oglekļa(lV) oksīdu, veidojot nešķīstošu kalcija karbo-

nātu CaC0
3.

Ja kaļķūdenī oglekļa dioksīdu ievada pārākumā,
tadkalcija karbonāta nogulšņu daudzums samazinās vaiarī tās

pilnīgi izzūd. Tas notiek tāpēc, ka veidojas ūdenīšķīstošs sāls -

kalcija hidrogēnkarbonāts Ca(HCO3)2
:

Ca(OH)2 + C0
2

CaC0
3 ļ

Ca(OH)2 + 2C0
2
- Ca(HCO

3
)
2

Tehnikā lieto kalcija hidroksīda uzduļķojumu ūdenī, ko

sauc par kaļķu pienu. To lieto cukurrūpniecībā, hlorkaļķu
iegūšanai un minerālmēslojuma (kalcija nitrāta Ca(No

3
j
2
)

3. dala
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Visvairāk kalcija hidroksīdu izmanto celtniecībā kaļķu

javas veidā. Kaļķu java ir dzēsto kaļķu, smilšu un ūdens

maisījums, ko lieto apmetumiem, kā arī akmeņu un ķieģeļu
sienu mūrēšanai. Kaļķu java sacietē un žūst samērā lēni,
vienlaikus notiekot šādiem procesiem:

Ca(OH)
2

+ C0
2
- CaC0

3 + H
2
O

Ca(OH)2 + Si0
2

CaSi0
3

+ H
2
O

Dzēstie kaļķi saista atmosfēras oglekļa dioksīdu, kā arī

reaģē ar silīcija dioksīdu, kas ietilpst smilšu sastāvā. Nedaudz

kalcija hidroksīda kristalizējas.
Tīrs kalcija karbonāts CaC0

3
ir bezkrāsaina, ūdenī

nešķīstoša, kristāliska viela, kurai ir divi alotropiskie veidi -

kalcīts un aragonīts. Kalcīts dabā veidojas no dabiskajiem

ūdeņiem, kuriem piemīt karbonātu cietība, kristalizējoties

kalcija karbonātam (sk. 193. lpp.). Liela izmēra kalcīta kristāli

sastopami Islandē, tāpēc šī minerāla kristālus sauc arī par
Islandes špatu. Nelielaskalcīta kristālu drūzas sastopamas arī

Latvijā kaļķakmens un dolomīta klinšakmeņos. Lielākus

kalcīta veidojumus lāsteku veidā sauc par stalaktīuem un

stalagmītiem, taču sastopami arīkvarca un dažu citu minerālu

stalaktīti. Kalcija karbonāts visvairāk izplatīts kaļķakmens,
marmora un krīta veidā. Šos dabas produktus plaši izmanto

celtniecībā, kā arī dažādu būvmateriālu, stikla un porcelāna
ražošanā. Krītu izmanto par pildvielu gumijas un papīra

rūpniecībā, tas ietilpst arī zobu pastas un pulvera sastāvā.

Kaļķakmeni lielos daudzumos patērē par kušņiem čuguna un

tērauda ražošanā. Sasmalcinātu kaļķakmeni un dolomītu lieto

arī augsnes kaļķošanai. Sasmalcinātu marmoru vai kaļķ-
akmeni izmanto oglekļa dioksīda iegūšanai laboratorijās.
Islandes špata monokristālus lieto optikā.

No oglekli saturošiem kalcija savienojumiem liela nozīme ir

arī kalcija karbīdam CaC
2 (sk. 218. lpp.).

Tīrs kalcija sulfāts CaS0
4
ir bezkrāsaina,kristāliska

viela, kas slikti šķīst ūdenī. Dabā tas sastopams samērā reti -

minerāla anhidrīta veidā. Kalcija sulfāts veido divus

kristālhidrātus - CaS0
4
-2H

2
0, ko sauc par ģipsi jeb dihidrātu,

un CaSO
4 0,5H 20, kuram ir četri nosaukumi - pushidrāts,

dedzinātais ģipsis, celtniecības ģipsis, alebastrs.

Dabā ir izplatīts kalcija sulfāta dihidrāts, kas veido

ģipšakmens jeb ģipša iežus (sk. 188. lpp.)

Ģipšakmeni dabā sastop galvenokārt šķiedrainā, rupj-
kristāliskā un kārtainā ģipša veidā. Kārtainajā ģipsī mijas
šķiedrainā un rupjkristāliskā ģipša slāņi, kas pēc pulēšanas
veido dekoratīvus rakstus. Kārtainais ģipsis ir līdzīgs
marmoram, tāpēc to nereti lieto par telpu apdares materiālu

(piemēram, Jelgavas un Rundāles pilīs).

Stalaktīti ir lāstekām līdzīgi
minerālu veidojumi pie alu

griestiem.

Stalagmīti ir dažāda lieluma

minerālu veidojumi, kas paceļas
uz augšu no alu pamata.
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ūdenī izšķīdināja 1.83 g

kalcija hlorīda kristālhidrāta un

iegūtajam šķīdumam pielēja sud-

raba(l) nitrāta šķīdumu. leguva

2,87 g nogulšņu.Atrodietkristāl-

hidrāta formulu! (CaC1 2
4H

2
0.)

Visvairāk ģipšakmens tomēr izlieto dedzinātā jeb
celtniecības ģipša ražošanai. Speciālās krāsnīs ģipšakmeni
karsē jeb apdedzina 140... 190 °C temperatūrā. Noris daļējs

dehidratācijas process:

CaS0
4
-2H

2
0 —-—•*■ CaSO

4 0,5H 2
Q 4- 1,5H2

0

Izkarsēto masu samaļ un iegūst pelēku vai baltu pulver-
veida vielu - dedzināto ģipsi, kas satur kalcija sulfāta pushid-
rātu CaSOyo,sH2

0. Ja dedzināto ģipsi sajauc ar ūdeni noteiktā

masu attiecībā, iegūst ģipša javu, kura ātri sacietē un nedaudz

izplešas, jo noris pretējs process -dedzinātā ģipša hidratācija:

CaSOyo,sH2
O + 1,5H2

0 -» CaS0
4
-2H

2
0

Dedzināto ģipsi lieto ģipša lējumu iegūšanai tēlniecībā,

celtniecībā un medicīnā. To izmanto paneļu un plākšņu

liešanai, kā arī ēku sausajam apmetumam un remontdarbiem

celtniecībā. Ģipša izstrādājumu rūpnīca ir uzcelta Sauriešos.

Ja ģipšakmeni karsē temperatūrā, kas augstāka par 200 °C,

iegūst kalcija sulfātuCaS0
4,

ko ikdienā sauc par bezūdens ģipsi

jeb antadrītu.

CaS0
4
-2H

2
0 CaS0

4
+ 2H

2
0

Bezūdens ģipsis ūdens klātbūtnē nesacietē, taču arī to var

izmantot par saistvielu t. s. anhidrīta cementa veidā. Nešķīs-
tošo anhidrītu samaļ kopā ar cietēšanas ierosinātājiem -

kaļķiem, apdedzinātu dolomītu, dzelzs(ll) sulfātu vai vara(ll)

sulfātu. Anhidrīta cementu lieto apmetumiem, mākslīgā
marmora izgatavošanai v. c.

Kalcija or to fosfātu Ca
3(P04)2 un kal ci j a hid-

rogēnf osfātus Ca(H
2
PO

4
)
2,

CaHP0
4,

kā arī kalcija
nitrātu Ca(NO3 )2

lieto par minerālmēslojumu.

Kalcija fluorīds CaF
2

(dabā minerāls ūuorids) ir

bezkrāsaina, kristāliska viela, kas ūdenī nešķīst. To izmanto

fluorūdeņraža un citu fluora savienojumu iegūšanai, kā arī par

kušņiem metalurģijā. Kalcija fluorīda kristālus lieto optikā.
kalcija hlorīds CaCl

2
ir bezkrāsaina, kristāliska, ļoti

higroskopiska viela, kas labi šķīst ūdenīun veido vairākus kris-

tālMdrātus: CaCl
2

H
2
O; CaCl

2
-2H

2
0; CaCl

2-4H
2
0; CaCl

2
-6H

2
0.

To iegūst kā blakusproduktu sodas ražošanā. Bezūdens kalcija
hlorīdu lieto par ūdensatņēmēju vielu gāzu un šķidrumu žāvē-

šanai. 10 % kalcija hlorīda šķīdumu ūdenī izmanto medicīnā

injekcijām.

Kalcija hidr ī d s CaH
2

ir bezkrāsaina, kris-

tāliska viela, kas aktīvi reaģē ar ūdeni, izdalot relatīvi daudz

ūdeņraža, tāpēc šo savienojumu izmanto ūdeņraža iegūšanai,
kā arī gāzu un šķidrumu žāvēšanai:

CaH
2

+ 2H
2
0 - Ca(OH)

2
+ H

2 |

3. daļa
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Kalcija Mdrīds ir spēcīgs reducētājs, tāpēc tas tiek lietots

dažu grūti kūstošu metālu iegūšanai no to savienojumiem:

Zr0
2

+ CaH
2

Zr + CaO + H
2o|

Kalcija joni nepieciešami organismu dzīvības procesos. To

diennakts deva cilvēkam ir 0,8... 1,5 grami.
Ca2+

katjonu kvalitatīvai konstatēšanai izmanto bezkrāsas

gāzes liesmu. Paaugstinātā temperatūrā rodas kalcija atomi,
kuri izstaro gaismu, un liesma krāsojas ķieģeļsarkana.

3.12.4. Ūdens cietība un tās novēršana

Dabāesošo ūdeni, kas satur šķīstošus kalcija, magnija
un dzelzs sāļus, sauc par cietu ūdeni.

Izšķir karbonātu, nekarbonātuun kopējo ūdens cietību.

Karbonātuūdens cietību radakalcija, magnija, kā arī dzelzs

hidrogēnkarbonāti. Nekarbonātu ūdens cietību rada šo metālu

sulfāti, hlorīdi, nitrāti.

Karbonātu cietība rodas, ūdenim saskaroties ar kal-

cija vai magnija karbonātu saturošiem iežiem (kaļķakmeni,

dolomītu). CaC0
3

un MgC0 3
tīrā ūdenī nešķīst, taču dabā

esošie ūdeņi satur arī oglekļa dioksīdu un tāpēc noris šāda

reakcija:

CaC0
3

+ H
2
O + C0

2
<± Ca(HCO3)2

Nekarbonātu cietība rodas, ūdenim Zemes dzīlēs

saskaroties ar šķīstošiem vai mazšķīstošiem nekarbonātu

kalcija vai magnija sāļiem, piemēram, ar ģipšakmeni

(CaSOy2H 2
0).

Kopējā ūdens cietība ir karbonātuun nekarbonātu

cietību summa.

Ūdens cietību izsaka ar Ca2+
un Mg

2+

jonu daudzumu

ūdens tilpuma vienībā (mmol/1 jeb mol/m 3).

Daugavas ūdens vidējā kopējā cietība Rīgas HES ūdens-

krātuvē ir « 1,6 mmol//. Tačujāņem vērā, ka vienuun to pašu
dabas ūdeņu cietība nav pastāvīgs lielums. Tas maināsatkarībā

no meteoroloģiskajiem apstākļiem (pali, ilgstošs lietus, sau-

sums). Tā, piemēram, ziemā Rīgas HES ūdenskrātuves ūdens

cietība sasniedz 2,2 mmol//, bet palu laikā tā pazeminās līdz

•0.95 mmol//. Juglas ezera ūdens vidējā kopējā cietība ir

« 2,4 mmol//.
Ūdenim normāla cietība ir 1,5...5 mmol//. Mīkstam ūdenim

tā ir mazāka par 1,5 rnmol/Z, bet ļoti cietam ūdenim - lielāka

par 5 mmol//.

Vidēji ciets ūdens nepieciešams cilvēku, dzīvnieku un augu

vielmaiņas procesiem, taču daudzām tehniskām vajadzībām tas

ir nederīgs. Tvaika katlos un siltā ūdens piegādes sistēmās

Ezera ūdenī kalcija jonu
koncentrācija ir 2 mmol//. Aprē-
ķiniet, cik liela masa ir nātrija
karbonātam, kas jāizlieto, ja dze-

ramā ūdens iegūšanai 1000 m 3
ūdens kalcija jonu koncentrā-

cija jāsamazina četras reizes!

(159 kg.)

3. dala
»
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veidojas katlakmens, kas sastāv no CaC0
3, MgC03,

Mg(OH)2

un citu savienojumu slāņiem. Katlakmens izraisa dažādu

tehnisko iekārtu bojājumus un pat nopietnas avārijas. Cietā

ūdenīslikti izvārās dārzeņi, mazgājot palielinās ziepju patēriņš,

tajā samazinās citu vielu šķīriība. Tāpēc ciets ūdens ir

jāmīkstina.
Par ūdens mīkstināšanu sauc tehnoloģisku paņēmienu

kopumu ūdens cietības novēršanai.To panāk, vai nu kalcija un

magnija jonus izgulsnējot nešķīstošu savienojumu veidā ar

ūdens mīkstināšanas līdzekļiem, vai ūdeni vārot. Ūdens mīksti-

nāšanai izmantoarī jonu apmaiņas metodi.

Ar vārīšanu iespējams novērst tikai karbonātu cietību,

tāpēc to mēdz saukt arī par pārejošo cietību.

Ca2+
+ 2HC0

3
CaC0

3ļ + H
2
O + C0

2f

Mg
2+

+ 2HC0
3

Mg(OH)
2ļ + 2C0

2|

Karbonātu cietības novēršanai tehnikā izmanto kaļķu
metodi:

Ca2+
+ 2HC0

3
+ Ca2+

+ 20H~ -> 2CaC0
3 ļ + 2H

2
0

Kalcija un magnija hidrogēnkarbonāti pastāv tikai ūdens

šķīdumā, un tīrā veidā tos izdalīt nav iespējams.
Ūdens nekarbonātu cietību sauc par nepārejošo cietību, jo

to var novērst tikai ķīmiskā ceļā. Sai nolūkā lieto Na
2
C0

3

(sodas metode), Na
3
P0

4 (fosfātu metode):

Ca2+
+ SO2"

+ 2Na+
+ CO 2 "

-> CaC0
3 ļ + 2Na+

+ SO2"

2Mg2+
+ 6CI" + 6Na+

+ 2POļ- -> Mg3(P0 4)2ļ + 6Na+
+ 6Cr

IVtinētie reaģenti novērš arī karbonātu cietību jeb pārejošo
cietību.

Ca2+
+ 2HC0

3

"

+ 2Na+
+ CO2"

-* CaC0
3
ļ + 2Na+

+ 2HC0
3

"

lietojot mīkstināšanai jonu apmaiņas metodi, ūdeni laiž

caur jonīta slāni.

1787. gadā Rietumskotijā
pie Stronšjenas (angl. Strontian)

atrada nepazīstamu minerālu, ko

pēc atrašanas vietas nosauca

par stroncianītu. 1808. gadā no

sloncija
3

oksīdu Sr'o^Lietojot
dzīvsudraba katodu, samitrināta

stroncija oksīda elektrolīzes

palika metāls, kuru H. Deivijs
ierosināja nosaukt par stronciju.

3.12.5. Stroncijs

Atrašanās dabā. Stroncijs ir ķīmiski aktīvs metāls, tāpēc
dabā tas nav sastopams. Pazīstamākie stroncija minerāli ir

stroncianīts, kas satur SrC0
3,

un celestīns, kas

satur 0,31...0,71% SrS0
4. SrS0

4
konstatēts Nāvessalas ģipš-

akmens paraugos. Bagātākās stroncija minerālu atradnes ir

Krimā, Arhangeļskas apgabalā, Pievolga, Baškīrijā, Vācijā,
ASV UH.Lielbritānijā.

3. dala
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Stroncija savienojumi ietilpst arī auguun dzīvnieku organis-
mos, piemēram, daudz stroncija sulfāta ir radiolārijas skeletā.

legūšana. Rūpniecībā stronciju iegūst no stroncija oksīda

aluminotermijas procesā:

3SrO + 2AI A1
2
0

3
+ 3Sr

? īpašības. Stroncijs ir iedzelteni balts, viegls, samērāmīksts,
Jabi kaļams metāls ar zemu kušanas temperatūru. Tas ir

Ķīmiski aktīvs, tāpēc to uzglabā petrolejā. Ja stronciju sakarsē,
tas gaisā sadeg ar spožu karmīnsarkanu liesmu:

i 2Sr + 0
2

2SrO

Sr + 0
2

-> Sr0
2

Paaugstinātā temperatūrā stroncijs reaģē ar visiem

nemetāliem, bet ar metāliem tas veido sakausējumus un inter-

metāliskus savienojumus.

Sr + Br
2

Srßr
2

3Sr + N
2

Sr
3
N

2

Sr + H
2

-?->- SrH
2

Stroncijs ir spēcīgs reducētājs, tāpēc parastajos apstākļos
tas aktīvi reaģē ar ūdeni un skābēm, bet paaugstinātā tempe-

ratūrā -ar neaktīvāku metālu oksīdiem un sāļiem, taču šīm

reakcijām nav lielas praktiskas nozīmes.

Izmantošana. Stronciju lietopar leģējošu piedevu čuguna,

tērauda, alumīnija un vara sakausējumu ražošanā. Neliela

stroncija piedeva varam ievērojami palielina šī metāla cietību,

taču neietekmē elektrovadītspēju. Stronciju lieto skābekļa, sēra

un fosfora izdalīšanai no augstas kvalitātes tēraudiem, to

izmanto gāzu pārpalikuma saistīšanai vakuumiekārtās. Stron-

cija radioaktīvos izotopus izmanto atomreaktoros. Izotopi
89Sr

un
90Sr ir p starojuma avots.

Stroncija savienojumi. Stroncija oksīds SrO ir

bāziskais oksīds. To iegūst, termiski sadalot stroncija kar-

bonātu:

SrC0
3
—- SrO + C0

2t

Stroncija oksīds, tāpat kā kalcija oksīds, reaģē ar ūdeni:

SrO + H
2
O - Sr(OH)

2

Stroncija oksīdu lieto stikla, keramikas, emalju un glazūru
ražošanā. Šis savienojums sekmīgi aizvieto cilvēka veselībai

kaitīgo svina oksīdu un palielina izstrādājumu mehānisko,

ķīmisko un termisko izturību.

Stroncija hidroksīds ir stipra bāze, kas ūdenīšķīst
labāk nekā kalcija hidroksīds - 0,8 g/100 gH

2
O 20 °C tempe-

ratūrā.

3. dala



Stroncija fluorīdu SrF
2

lieto speciālo stiklu ražo-

šanā, kā arī lāzeru tehnikā.3. daļa
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Str oncij a karbonātu SrC0
3,

tāpat kā stroncija
oksīdu, lieto stikla un keramikas izstrādājumu ražošanā.

Str oncij a sulfātu SrS0
4

izmanto keramikas izstrādā-

jumu un balto pigmentu ražošanā. Par dzeltenopigmentu laku

un krāsu rūpniecībā izmanto arī stroncij a hromātu

SrCr0
4.

Gaistošos stroncija sāļus Sr(NO3 )2,
SrCl

2
un

SrC
2
0

4 (stroncija oksalātu) izmanto pirotehnikā.

Bāriju ieguva angļu zināt-

nieks H. Deivijs 1808. gadā tādā

pašā veidā kā stronciju. Jaunā

metāla nosaukumu viņš ieteica

atvasināt no minerālabarīta (gr.

barys-smags) nosaukuma. Lai

gan bārijs pieder pie vieglajiem

metāliem, relatīvi smags ir šī

metāla oksīds un minerāls

barīts.

3.12.6. Bārijs

Atrašanās dabā. Zemes garozā bārija ir 29 reizes mazāk

nekā magnija, bet 8 reizes vairāk nekā cinka. Pazīstamākie

bāriju saturošie minerāli ir smagais špats jeb barīts

(BaSO 4) un viterīts (BaCO
3
).

legūšana. Rūpniecībā bāriju iegūst no bārija oksīda

aluminotermijas procesā:

3BaO 4- 2AI —+ A1
2
0

3
+ 3Ba

īpašības. Bārijs ir sudrabbalts un samērā mīksts metāls ar

zemu kušanas temperatūru.
Bārijs ir ķīmiski aktīvs, tāpēc to uzglabā petrolejā. Paaug-

stinātā temperatūrā vai spēcīga trieciena ietekmē (uzsitot ar

āmuru) bārijs uzliesmo un sadeg ar spožu dzeltenzaļu liesmu,
veidojot bārija oksīdu, bārija peroksīdu Ba0

2
un nedaudzbārija

nitrīda Ba
3
N

2.

2Ba 4- 0
2

-» 2BaO

2BaO 4- 0
2

2Ba0
2

3Ba 4- N
2

Ba
3
N

2

Bārijs, tāpat kā stroncijs, reaģē ar citiem nemetāliem(halo-
gēniem, sēru, ūdeņradi), ar ūdeni un ar skābēm (izņēmums —

sērskābe).
Lietošana. Bārija reducējošās īpašības izmanto, iegūstot

amerīciju un kiriju no to savienojumiem. Bāriju lieto par
leģējošu piedevu svina sakausējumos. Bārija sakausējumu ar

alumīniju un magniju lieto vakuumtehnikā gāzu saistīšanai.

Bārija savienojumi. Bārija oksīds BaO ir higro-
skopiska, balta, kristāliska viela. To iegūst, bāriju sadedzinot

gaisa skābekli vai termiski sadalot bārija savienojumus:

BaC0
3

BaO -f C0
2
f

28a(N0
3
)
2

2BaO 4- 4N0
2 T + O

a T



197

; Bārija oksīds ir bāziskais oksīds.

Bārija oksīdu lieto stikla un emalju ražošanā, kā arī gāzu

žāvēšanai.

Paaugstinātā temperatūrā no bārija oksīda skābekļa
klātbūtnē veidojas bārija peroksīds Ba0

2
:

, ■ 500 6C
„

"

2BaO + 0
2

-< 1 2Ba0
2

700 °C

Bārija peroksīdu Ba0
2

lieto balināšanai, aizdedzinošu

maisījumu pagatavošanai, kristālstikla dzidrināšanai, jo Ba0
2

reakcijās ar skābēm veido ūdeņraža peroksīdu, kas izdala

atomāro skābekli:

Ba0
2

+ H
2
S0

4
-> BaS0

4 + H
2
0

2

Bārija hidroksīds Ba(OH)?
ir stipra bāze, kas ūdenī

šķīst labāk nekā kalcija un stroncija hidroksīds. Tā šķīdība
20 °C temperatūrā ir 3,8 g/100_g H

2
O. Bārija hidroksīdu lieto

stikla un keramikas rūpniecība. To izmanto dažādu bārija sāļu

iegūšanā. Piesātinātu bārija hidroksīda šķīdumu ūdenī sauc

par harīta ūdeni. To lieto analītiskajā ķīmijā sulfatjonu SO£
_

pierādīšanai, kā arī oglekļa dioksīda konstatēšanai, jo barīta

ūdens intensīvi saista pat gaisā esošo oglekļa dioksīdu un tāpēc

vaļējā traukāātri sāk duļķoties:

Ba(OH)
2

+ C0
2

-> BaC0
3 ļ + H

2
O

Bārija fluor īds BaF
2
ir bezkrāsaina, kristāliska viela,

kas slikti šķīst ūdenī. To izmanto par kušņiem emalju un

optiskā stikla ražošanā.

Bārija hlorīds BaCl
2

ir balta, kristāliska viela, kas

labi šķīst ūdenī. BaCl
2

šķīdumu iztvaicējot, iegūst bārija
hlorīda dihidrātu BaCl

2
-2H

2
0. Tā ir inde, ko lieto cīņā pret

lauku un dārzu kultūru kaitēkļiem. Bārija hlorīdu izmanto arī

tēraudarūdīšanas procesā un krāsainu stiklu balināšanai. Ana-

lītiskajā ķīmijā tā šķīdumu lieto sulfatjonu S0
4

"

pierādīšanai.

Bārija nitrātu 8a(N0
3
)
2

izmanto pirotehnikā un par

izejvielu BaO un Ba0
2

iegūšanai. Arī bārija nitrāta šķīdumu
lieto sulfatjonu pierādīšanai.

Bārija karbonāts BaC0
3

ir ūdenī praktiski nešķīs-
toša viela. To izmanto par pildvielu krāsu, papīra un gumijas

rūpniecībā.
Bārija sulfāts BaS0

4
ir ūdenī praktiski nešķīstoša

viela (2,3 10"4 g/100 g H
2
O 20 °C). Šī savienojuma balto nogul-

šņu rašanos šķīdumā izmanto Ba2+ jonu un S0
4

_

jonu pierā-
dīšanai.

Bārija sulfāts ir stabils savienojums, taču temperatūrās, kas

augstākas par 1600 °C, tas sāk sadalīties:

2BaS0
4

2BaO + 2S0
2

1 + 0
2

1

3. dala
, i
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Bārija sulfātu lieto par pildvielu papīra rūpniecībā, par
balto pigmentu krāsu un laku ražošanā, bet medicīnā to

izmanto gremošanas trakta rentgenoskopijā.
Bārija sulfāts ietilpst izplatītākā bāriju saturošā minerāla

barīta sastāvā. Barītu izmanto par izejvielu citu bārija

savienojumu iegūšanai, piemēram,

BaS0
4

+ + 4CO|

No bārija sulfīda BaS iegūst pārējos bārija sāļus.
Visi ūdenī šķīstošie bārija savienojumi ir indīgi.

Kalcija, stroncija un bārija jonus citu no cita var atšķirt pēc
liesmas krāsas, ko tai piešķir šo elementu gaistošie sāļi. Kalcija

sāļi krāso liesmu ķieģeļsarkanu, stroncija sāļi - karmīn-

sarkanu, bet bārija sāļi -dzeltenzaļu. Šo sāļu īpašību izmanto

pirotehnikā.

Rādiju 1898. gadā atklāja

Marija Kirī-Sklodovska kopā ar

tavu dzīvesbiedru Pjēru Kirī.

Urāna rūdas sastāvā viņi konsta-

tēja divus jaunus radioaktīvus

slementus, kurus pēc Kirī-Sklo-

jovskas ierosinājuma nosauca

par rādiju (lat. radius- stars) un

ļ>ar poloniju (lat. Polonia -

Polija). Rādiju tīrā veidā izdevās

iegūt tikai 1910. gadā, veicot

izkausēta rādija hlorīda elek-
trolīzi.

M.Kirī-Sklodovska(1867-
1934) bija poliete. Studiju laikā

Francijā viņa apprecējās ar

P. Kirī. No 1908. gada M. Kirī

strādāja par fizikas profesori
Sorbonnas universitātē. Kopā ar

H. Bekerelu 1897. gadā viņa
atklāja no urāna rūdai plūstošu

starojumu, bet kopā ar P. Kirī-

poloniju un rādiju. M. Kirī

uzskatāma par radioķīmijas dibi-

nātāju.

P. Kirī (1859-1906) bija
franču fiziķis un ķīmiķis. No

1895. gada viņš strādāja par

Fizikas profesoru Parīzē. Kopā ar

brāli 1880. gadā P. Kirī atklāja
pjezoelektrisko efektu, bet kopā
ar dzīvesbiedri pētīja radioakti-

vitāti un 1898. gadā atklāja
poloniju un rādiju.

3.12.7. Rādījs

. , „ ... , , _

Atrašanas daba. Ķīmiskas aktivitātes deļ rādijs daba nav

sastopams. Rādijs ir urāna radioaktīvās sabrukšanas produkts,

tāpēc tas ļoti niecīgos daudzumos atrodas urāna rūdās. Tā,

Piemēram
>

7 tonnas Kanādas karnotīta (K2
02U0

3
-V

2
0

5
-3H

20)
satur tikai 1 gramurādija.

īpašības. Rādijs ir spožs, sudrabbalts, ķīmiski aktīvs

metāls. Gaisātas zaudē spīdumu, jo savienojas ne tikai ar gaisa

skābekli, bet arī ar slāpekli, veidojot rādija nitrīdu Ra
3
N

2.

Rādija ķīmiskās īpašības ir ļoti līdzīgas bārija ķīmiskajām

īpašībām.
Izmantošana. Rādija īpašību pētīšanas procesam bija

izšķiroša nozīme vielas uzbūves un radioaktivitātes izzināšanā,
• . ., .

\J

Rādijs ir pirmais ķīmiskais elements, kura radioaktīvas īpasi-
bas sāka izmantot medicīnā ļaundabīgo audzēju apstarošanai,
Pašreiz rādija savienojumus visvairāk izmanto t. s. radona

vannās Radioaktīvās sabrukšanas procesā 226Ra veido 222Rn:
*

22,«Ra -*
2iißn 4-

4He
88 86 2

Radona gāzi atdala ar gaisa plūsmu, ko vadacaur rādija sāļu
ēdumiem

•

x, . . , , _ , .., ...

Ārstnieciskos nolūkos radona ūdeņu peldes lieto asinsrites,
kaulu slimību, vielmaiņas traucējumu, periferās nervu sistē-

mas un citu slimību ārstēšanā.

Mūsdienās rādija lietošana ir ierobežota, jo to sekmīgi
. ., _. . ~ ~_ . ., . .

_' J
.

aizvieto mākslīgie radioaktīvie izotopi, piemēram,
60

Co,
137

Cs,
kuri ir ievērojami lētāki par rādiju.

3. dala
j
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3.13. Elementu periodiskās sistēmas

IIIA (13.) grupa

3.7. tabula

JHA (13.) grupas elementaun to veidotovienkāršo vielu raksturojums

3.13.1. Bors

Atrašanās dabā. Bors ir ļoti izkliedēts elements. Dabā

brīvā veidā nav sastopams. Kopumā pazīstami aptuveni simts

boru saturoši minerāli. Galvenie dabā sastopamie bora

savienojumi ir nātrija tetraborāts minerāla boraka

Na
2
B

4
Q

7
10H

2
Q un minerāla kernīta Na

2
B

4
0

7
-4H

2
0 veidā,

kā arī borskābe H
3
B0

3,
kas veido minerālu sasolīnu.

levērojamākās bora savienojumu nogulas atrodas Turcijā -

Marmora jūras piekrastē, Ķīnā, Kalifornijā, Dienvidamerikā,

Kazahijā un Vācijā. Borskābe un borāti sastopami arī ezeru un

vairāku karsto avotu ūdeņos. Tā, piemēram, Toskānā (Itālijā)
20 km2 plašā joslā no zemes dzīlēm izdalās pārkarsēti ūdens

tvaiki (190 °C), kas satur borskābi. Tvaikiem kondensējoties un

šķīdumam atdziestot, izdalās borskābe kristālu veidā, jo aukstā

ūdenī tās šķīdība ievērojami samazinās. Bora savienojumi
ietilpst akmeņogļu pelnos un naftas atradņu artēziskajos
ūdeņos. Nelielā daudzumā (masas daļa 1,0-10~

4
...0,1 %) bors

sastopams augu un dzīvnieku organismos kā mikroelements.

legūšana. Amorfo boru iegūst no boraka pēc šādas shēmas:

XTo X3r\
H

*
S0

* trun
r

r> o
l°> Mg

r>
J\a

2
B

4
U

7
>-H

3
BU

3
>-B

2
U

3
*- B

tt ■ .-t , v _ ,
, _.

,
, ,

_, _ ,

Kristālisko boru iegūst, reducējot ta halogēnidus ar udeņ-
radļ 1000... 1600 °C temperatūrā.

īpašības. Bors eksistē amorfā veidā (p = 1,73 g/cm3) un

kristāliskā veidā (p = 2,34 g/cm3
). Amorfais bors ir brūns

pulveris, bet kristāliskais bors ir pelēkmelna cieta viela ar

augstu kušanas temperatūru un lielu cietību (cietības ziņā tas

B ora savienojumus pazina
jau arābu alķīmiķi 8. gadsimtā,
No minerāla boraka nosaukuma

ļ[um

a

s

tvasmats elementa nosau"

ms

rj ūru 18u8>gad-ājegU va

franču ķīmiķi ž. L. Gē-Lisaks un

L Tenārs. reducējot no borskā-

bes iegūtu bora oksīdu ar kāliju,
2. L. Gē-Lisaks (1778-

-1850) bija franču ķīmiķis un

fiziķis. No 1809. gada viņš

strādāja par ķīmijas un fizikas

profesoru Parīzē. Gē-Lisaks no-

skaidroja gāzu tilpuma atkarību

;Szu

emp

r

c

B

r

£?
u

(ISe2h'ometfr«^
(1808), atkiaja"ditionskābl

8

hio"
skābi.'
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Elementu VieniVienkāršo vielu Salikto vielu sastāvi

kārtas
, .

relatīvā
...

blīvums
, ....

nosaukums simbols . rādiuss, . ,skaitlis atommasa g/cm*
pm

i ________________________

i 5 Bors B 10,811 88 2,34

13 Alumīnijs AI 26,98154 143 2,67
31 Galhjs Ga 69,723 122 5,9

49 Incujs In 114,82 162 7,26
81 Tallijs Tl 204,3833 171 11,85

atomu

rādiuss,

pm

blīvums,

g/cm3

Icuianai

tempera-

tūra

2075 3860

660,2 2327

29,8 2237

156,2 2075

303,4 1457

Iršanai

• mpei i

tūra, C

+ m

+m

(+D, hin

(+d, +m

(+i), +ni

oksidēšanas

pakāpe

, . _

Ksiaesanas i
...

nakāne
rfidius8

'
|MUl_UB I

pm

—i

+ ID 50

+in 50

l-D, +HI 62

i-D, +m 8i

i-D, +m 95
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atpaliek tikai no dimanta). Temperatūru intervālā no

20 līdz 600 °C kristāliskā bora elektrovadītspēja pieaug
105 reižu.

Bors ir samērā inerts nemetāls. Parastajos apstākļos tas

reaģē tikai arfluoru, veidojot gāzveida fluorldu BF
3
:

2B 4- 3F
2

--� 2BF
3

Paaugstinātā temperatūrā bora ķīmiskā aktivitāte pieaug
un tas reaģē ar daudziem metāliem un nemetāliem. Tā,

piemēram, sakarsēts bors gaisā aizdegas un savienojas ar

skābekli:

4B 4- 30
2

-> 2B
2
0

3

1000 °C temperatūrā slāpekļa atmosfērā bors veido amorfu

nitrīdu:

2B 4- N
2

2BN

Temperatūru intervālā 1300...2000°C argona atmosfērā

bors reaģē ar metāliem, veidojot dažāda sastāva borīdus,
visbiežāk diborīdus un heksaborīdus, piemēram, CrB

2,

Boram reaģējot ar magniju, veidojas magnija borīds Mg3
B

2
:

3Mg + 2B -X*. Mg3
B

2

Šajā reakcijā var rasties arī cita sastāva magnija borīdi,
piemēram, MgB

2.

Bors nereaģē ar ūdeņradi, taču bora savienojumi ar

ūdeņradi - bora hidrīdi jeb borāni pastāv, tikai tos iegūst
netiešā veidā(sk. 202. lpp.).

Bors reaģē arīar saliktām vielām.

2B 4- 3H
2
0 B

2
0

3
4- 3H

2 f

B 4- 3HN0
3

H
3
B0

3
4- 3N0

2 1
borskābe

2B 4- 2NaOH 4- 2H
2
0 -+ 2NaB0

2
+3H

2
|

nātrija
metaborāts

4B 4- 2NaOH 4- 30
2

Na
2
B

4
0

7
+ H

2
O

nātrija
tetraborāts

Izmantošana. Boru lieto par pusvadītāju. No bora un tā

savienojumiem izgatavo elementārdaļiņu plūsmas regulēšanas

stieņus atomreaktoros un ražo materiālus, kas aizsargā no

neitronu starojuma. Metalurģijā boru izmanto mehāniski

izturīgu sakausējumu iegūšanai. Arī tērauda izstrādājumu
virsmu piesātina ar boru, lai paaugstinātu to izturību pret

koroziju.

3. daļa
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Bora savienojumi. Bora oksīds B
2
0

3
eksistē vairāku

modifikāciju veidā, taču parastākā no tām ir bezkrāsaina,
stiklveida viela, kura kūst aptuveni 300 °C temperatūrā un

vārās 1880 °C temperatūrā.
Bora oksīdu iegūst, sadedzinot boru gaisā vai skābekli, kā

arī termiski sadalot borskābi:

2H3803 B
2
0

3
+ 3H

2
0

Bora oksīds ir higroskopiska viela, jo tas reaģē ar gaisā
esošo ūdens tvaiku un veido ortoborskābi:

B
2
0

3
+ 3H

2
0 - 2H

3
B0

3

Bora oksīdu izmanto stikla rūpniecībā optisko, ķīmiski un

termiski izturīgo stiklu, kā arī stikla šķiedru ražošanā. To lieto

ari izturīgu glazūru un emalju iegūšanai.
Ortoborskābe H

3
B0

3 ,
ko ikdienā sauc par bor-

skābi, ir bezkrāsaina, cieta viela, kas veido spīdīgus zvīņ-

veida kristālus. Parastos apstākļos tā labi šķīst etilspirtā, bet

slikti - ūdenī, taču, paaugstinot temperatūru, ortoborskābes

šķīdība ūdenī ievērojami pieaug (5,0 g/100 g H
2
O 20 °C;

40,3 g/100 g H
2
O 100 °C).

Ortoborskābi iegūst no minerāliem boraka vai kermta, kuri

satur nātrija tetraborātu (sk. 199. lpp.).
Ortoborskābe ir ļoti vaja skābe. Paaugstinātā temperatūrā

(virs 100 °C) tā pakāpeniski zaudē ūdeni, pārvēršoties vispirms
par metaborskābi HB0

2,
bet pēc tam par bora oksīdu jeb

borskābes anhidrīdu B
2
0

3.

Ortoborskābe reaģē ar spirtiem un veido gaistošus esterus,
kuru tvaiki gaisā sadeg ar gaišzaļu liesmu. Šīs reakcijas
izmanto analītiskajā ķīmijā ortoborskābes konstatēšanai.

Ortoborskābi lieto speciālu stikla šķirņu ražošanā, emalju

un glazūru izgatavošanā, to izmanto arī ādu rūpniecībā.
Borskābes šķīdumu spirtā lieto ausu slimību ārstēšanai.

B 0 r ā t i ir sāļi, kas atvasināti no boru saturošām skābēm,
kuras brīvā veidā nav iegūtas. Ir pazīstami vairāk nekā

250 borātu, taču to sastāvs lielākoties neatbilst ortoborskābei

H
3
B0

3,
bet gan dažādām poliborskābēm, kuru vispārīgā for-

mula ir wB
2
0

3
mH

2
0. Tā, piemēram, viens no pazīstamākajiem

borātiem ir nātrija tetraborāts Na
2
B

4
0

7,
kura kristālhidrātu

Na
2
B

4
O

7
10H

2
O sauc par boraku. Tas ir tetraborskābes H

2
B

4
0

7

jeb 2B
2
0

3
H

2
O atvasinājums, taču, ja uz nātrija tetraborāta

ūdens šķīdumu iedarbojas ar sērskābi, tad iegūst nevis

tetraborskābi, bet gan ortoborskābi:

Na
2
B

4
0

7
+ H

2
S0

4
+ 5H

2
0 - Na

2
S0

4
+ 4H

3
B0

3

Un savukārt ortoborskābes reakcijā ar nātrija hidroksīdu

rodas nevis ortoborskābes nātrija sāls, bet gan nātrija tetra-

borāts:

4H
3
B0

3
+ 2NaOH - Na

2
B

4
0

7
+ 7H

2
0

Paskaidrojiet kāpēc bora

halogenīdi gaisā kūp!

Latvijā nozīmīgus pētījumus
par borātiem veikuši A. Kešāns,
H. Gode, A. levinš, E. Švarce,
J. Putniņš.
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No borātiem vislielākā praktiskā nozīme ir borakam. To

izmanto metālu lodēšanā, griešanā un metināšanā, jo paaugsti-
nātā temperatūrā tas zaudēkristalizācijas ūdeni, izkūst (741 °C)

un šķīdina dažādumetāluoksīdus. Boraku lieto silikātu rūpnie-
cībā viegli kūstošu glazūru un speciālu stikla šķirņu iegūšanai,
lauksaimniecībā to izmanto par mikromēslojumu, bet medi-

cīnā -par antiseptisku līdzekli brūču ārstēšanai.

No skābekli nesaturošiembora savienojumiem nozīmīgākie
ir bora hidrīdi jeb borāni, borīdi, bora karbīds, bora nitrīds.

Bora hidrīdu sastāvs un uzbūve ir visai komplicēta,
tiem atbilst divas empīriskās formulas: B_H

B+4
un B_H

n+6. Bora

hidrīdus ar formuluB_H_
+4

sauc par borāniem, piemēram,
B

2
H

6
-diborāns, B

5
H

9
-pentaborāns. Bora hidrīdus ar formulu

B_H_
+6

sauc par hidrogēnborāniem, piemēram, B
4
H

10
-

tetrahidrogēnborāns, B
5Hi, -pentahidrogēnborāns.

Borānu agregātstāvoklis ir atkarīgs no bora atomu skaita

molekulā.

Bora atomu skaits borānos 2, 3, 4 5, 6, 7, 8, 9 10

Agregātstāvoklis gāze šķidrums cieta viela

Borānus iegūst, ja uz borīdiem iedarbojas ar stiprām
skābēm, piemēram,

Mg
3
B

2 + 6HCI B
2
H

6
4- 3MgCl2 ļ

Borāni veidojas arī citās reakcijās, piemēram,

288r
3

4- 6H
2

-� B
2
H

6
+ 6HBr

Borāni ir ķīmiski aktīvas vielas ar nelielu blīvumu. Tie

gaisā uzliesmo un ātri sadeg, izdalot lielu siltuma daudzumu,

tāpēc tos lieto par raķešu degvielu.

B
2
H

6
+ 30

2
-* B

2
0

3
+ 3H

2
0 -f 2025 kJ/mol

Ūdens klātbūtnē borāni hidrolizējas:

B
4
H

10
4- 12H

2
0 - 4H

3
B0

3
+ 11H

2

Borānus lieto metālu virsmas piesātināšanai ar boru, lai

palielinātu tās cietību, kā arī metālu izturību pret koroziju un

nodilumu. Šo procesu veic, metāla izstrādājumus karsējot
borānuatmosfērā.

Metālusavienojumus ar boru - borīdus izmanto borānu

iegūšanai. Augstās temperatūrās ļoti stabili ir Cr, Ti, Ta, Zr un

Nb borīdi, tāpēc tos izmanto reaktīvo dzinēju detaļu un gāzu
turbīnu izgatavošanā.

Bora karbīds B
4
C ir melna, kristāliska viela ar

metālisku spīdumu. Tā kušanas temperatūra ir 2350 °C, bet

cietība - 9,32, tāpēc bora karbīdu izmanto abrazīvo materiālu

ražošanā. Bora karbīdu iegūst, karsējot bora oksīda un ogles

maisījumu 2500 °C temperatūrā:

2B
2
0

3
4- C B

4
C + 6CO
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Bora nitrīdam BN ir trīs modifikācijas: amorfā,
heksagonālā un kubiskā jeb dimantam līdzīgā modifikācija.
Amorfais bora nitrīds 2000 °C temperatūrā veido baltu, kristā-

lisku vielu ar heksagonālu struktūru, kas ir ugunsizturīga

(*kus * 3000 °C) un sadalās zvīņveidīgos slāņos (līdzīgi grafī-

tam). Tāpēc šo bora nitrīda modifikāciju sauc arī par balto

grafītu. No baltā grafīta un eļļas maisījuma izgatavo augst-
vērtīgas ziežvielas.

6000...8000 MPa spiedienā un « 1800 °C temperatūrā bora

nitrīda heksagonālā modifikācija pārvēršas dimantam līdzīgā

modifikācijā, ko sauc par borazonu. Borazona cietība neat-

paliek no dimanta cietības. Turklāt gaisā borazons sāk

oksidēties tikai 2000 °C temperatūrā, turpretim dimants jau
900 °C temperatūrā sadeg. Tāpēc borazonu izmanto termiski

izturīgu abrazīvo materiālu izgatavošanai.

3.13.2. Alumīnijs

Atrašanās dabā. Pēc izplatības Zemes garozā alumīnijs
atrodas 3. vietā (aiz skābekļa un silīcija). Savas ķīmiskās
aktivitātes dēļ tas dabābrīvā veidā nav sastopams. Alumīnijs
ietilpst aptuveni 250 minerālos. Izplatītākie no tiem ir alumo-

silikāti - ortoklazs jeb laukšpats Na
2
OAl

2
0

3
-6Si0

2

vai K
2
OAl

2
0

3
-6Si0

2,
kaolīns (mālu galvenā sastāvdaļa)

Al
2
0

3
-2Si0

2
-2H

20, nefelīns Na
2
OAl

2
0

3
-2Si0

2,
vairāki

vizlu veidi, piemēram, muskorīts jeb baltā vizla

K
2O•3Al

2
0

3
-6Si0

2
-2H

20, kā arī boks ī t i -AIO(OH), Al(OH)
3,

Al
2
0

3
nH

20, kriolīts Na
3
[AlF

6
], korunds A1

2
0

3
v.c.

Lielas boksīta atradnes ir Urālos, Kazahijā, Altajā, Arhan-

geļskas apgabalā v. c. Lieli nefelīna krājumi ir Kolas pussalā,
Dienvidurālos, Krasnojarskas apgabalā, kā arī Zviedrijā, Nor-

vēģijā, Vācijā, Grenlandēv. c.

Par alumīnija ražošanas tehnoloģiju mūsdienās sk. 538. lpp.
īpašības. Alumīnijs ir viegls, sudrabbalts metāls, kam

piemīt laba elektrovadītspēja un stttumvaclītspēja. Tas ir ļoti
plastisks, ar mazu cietību un mehānisko izturību. Alumīnijs ir

viegli stiepjams un velmējams. No tā var izveidot plānas
loksnes (folijas), kuru biezums ir tikai 5 fim.

Alumīnijam piemīt vājas paramagnētiskās īpašības.

Alumīnijs pieder pie ķīmiski aktīviem metāliem, tas reaģē
ar nemetāliem un daudzām saliktām vielām, veidojot savieno-

jumus, kur alumīnija oksidēšanas pakāpe ir +HL

Alumīnijs atmosfērā maz izmainās, jo pārklājas ar blīvu,
plānu oksīda aizsargkārtiņu:

4AI + 30
2

—� 2A1
2
0

3

Alumīniju pirmo reizi ieguva
1825. gada dāņu fiziķis H. K. Er-

pēc dzīvsudraba iztecēšanas

viņš ieguva metālu pelēka pui-
vera veidā. Vācu ķīmiķis F.Vē-

,ers '827. gada so alumīnija
iegūšanas metodi pilnveidoja,

karsējot alumīnija hlorīda un

kal,'a ma,siJumu:

Aici
3 + 3K -C3KCI + AI

Atklāto metālu sāka saukt

par
.

alumīniju, jo tā faktiskā

lzeiv,ela b 'ia sen pazīstamais
alauns (lat. alumm), no kura

H K. Ersteds un F. Vēlers ieguva
alumīnija hlorīdu.

Alumīnija izplatība dabā un

šī metāla lielā dārdzība 19. gs.

vidū bija paradokss, ko radīja
grūtības alumīnija iegūšanā. Ki-

lograms alumīnija bija dārgāks
neka zelts. Tādējādi alumīnijs
kļuva par dārgmetālu, un to sāka

izmantot juvelierizstrādājumu iz-

gatavošanā.
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1886. gadā Č. M. Holls ASV

un P. L. Erū Francijā neatkarīgi
viens no otra atklāja elektro-

ķīmisko alumīnija iegūšanas
metodi, izmantojot izkausētu alu-

mīnija oksīda un kriolīta maisī-

jumu. Šī atklājuma reālās iespē-
jas veicināja elektrifikācijas
sākums 19. gadsimta beigās.

Ja šo aizsargkartiņu mehāniski notīra (noberžot), tad tātūlīt

atjaunojas.
Sakarsēts almninija pulveris vai alumīnija folija gaisa

uzliesmo un sadeg ar spožu liesmu, izdalot baltus dūmus -

alumīnija oksīdu.

Parastos apstākļos alumīnijs reaģē ar visiem halogēniem,
piemēram:

2AI 4- 3Br
2

-* 2AIBr
3

Alumīnija pulvera un saberzta joda maisījums aizdegas, ja
tam uzpilina dažus pilienus ūdens (ūdens šajā reakcijā ir

katalizators).

Augstā temperatūrā alumīnijs reaģē ar sēru, slāpekli un

oglekli, veidojot atbilstoši alumīnija sulfīdu A1
2
S

3, alumīnija
nitrīdu AIN un alumīnija karbīdu A1

4
C

3.

Aluniīnijs nereaģē ar ūdeņradi un fosforu, taču alumīnija
hidrīdu A1H

3
un alumīnija fosfīdu AIP var iegūt netiešā ceļā.

Alumīnijs ir spēcīgs reducētājs.

2AI -f Fe
2
0

3
A1

2
0

3
+ 2Fe

Alumīnija izstrādājumi ar ūdeni nereaģē, bet, ja oksīda

aizsargkārtiņu likvidē ar karstu sārma šķīdumu, tad sākas

reakcija, kuras ātrums pakāpeniski pieaug.

2AI 4- 6H
2
0 - 2A1(0H)

3
+ 3H

2
|

Sakarsēts alumīnijs (« 800 °C) reaģē ar amonjaku:

2AI + 2NH
3

2AIN + 3H
2 |

Aluniīnijs reaģē ar skābju ūdensšķīdumiem:

2AI 4- 6HCI -+ 2AIC1
3

4- 3H
2

1

Uz alumīniju iedarbojas arī koncentrēta sālsskābe, tur-

pretim koncentrēta sērskābe un slāpekļskābe alumīniju pasivē.
Tās ar alumīniju reaģē tikai paaugstinātā temperatūrā:

2AI + 6H
2
S0

4
A1

2
(S0

4
)
3

4- 3S0
2 4- 6H

2
0

AI 4- 4HN0
3

A1(N0
3)3

4- NO 4- 2H
2
0

Alumīnijs reaģē ar sārmu šķīdumiem:

2AI 4- 2NaOH 4- 6H
2
0 - 2Na[Al(OH)

4
] 4- 3H

2|
2AI 4- 6NaOH 4- 6H

2
0 -* 2Na

3 [AI(OH) 6] 4- 3H
2 |

Alumīnijs reaģē ar tādu sāļu šķīdumiem, kuri stipri
hidrolizējas:

4A14- SCuCl
2
+ 6H

2
0 ->3Cu 4- 2Cu(OH)CI+ 4AI(OH)CI24- 3H

2
|

2AI + 2Na
2
C0

3
4- 8H

2
0 - 2Na[Al(OH)

4
] + 2NaHC0

3
4- 3H

2f

3. dala
i
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Izmantošana. Alumīniju lieto dažādas tautas saimniecības

nozarēs, taču visvairāk to izmanto elektrotehnikā elektrisko

vadu un kabeļu izgatavošanai, metalurģijā - vieglu un izturīgu

sakausējumu iegūšanai, kā arī metālu reducēšanai no to

oksīdiem (sk. 196. lpp.). Pulverveida alumīnija un reducējamā
metāla oksīda maisījumu vienā vietā sakarsē (?» 1000°C).
Sākas reakcija, kurā izdalās liels siltuma daudzums. legūtais
metāls izkūst, bet sārni, kurus veido alumīnija oksīds, atdalās

no šķidrā metāla masas. Šādā veidā iegūst titānu, niobiju,
hromu, mangānu, kāarī boru. Termītu, kas sastāv no alumīnija
un dzelzs oksīdiem Fe

2
0

3
un Fe

3
0

4,
izmanto liela izmēra

tērauda izstrādājumu sametināšanai, kā arī degbumbās.

Lai novērstu metālu koroziju, cinkošanas un alvošanas

vietā aizvien vairāk lieto alitēšanu - metāla virsmu

piesātināšanu ar alumīnija un alumīnija oksīda maisījumu.

Pulverveida alumīniju kopā ar spēcīgiem oksidētājiem
(KNO

3,
NH

4
N0

3,
NH

4
CI0

4) lieto raķešu tehnikā un eksplozīvu

maisījumu pagatavošanai. Tā, piemēram, amonāla* eksplozijā
noris šāda reakcija:

2AI + 4NH
4
N0

3
+ C A1

2
0

3
+ 10N

2
T + BH,O + COT

Benzīnā disperģētu alumīniju izmanto reaktīvajos dzinējos.
Pulverveida alumīniju izmanto t. s. alumīnija krāsas

pagatavošanai. To lieto arī spoguļu rūpniecībā sudraba vietā.

Gāzbetona ražošanā bāziskajai masai pievieno alumīnija
pulveri. Rodas ūdeņradis, kas izveido poras.

Alumīnija savienojumi. Alumīnija oksīds A1
2
0

3
ir

bezkrāsaina, kristāliska vai balta, pulverveida viela ar augstu
kušanas temperatūru (2050 °C), lielu cietību (9,0 pēc Moosa

skalas) un ugunsizturību. Lielā cietība izskaidrojama ar saites

AI—O—AI izturību un blīvo kristālisko struktūru. Alumīnija
oksīds pazīstams deviņu modifikāciju veidā, no kurām stabi-

lākās ir a-Al
2
0

3 (romboedrisks režģis) un y-Al2
0

3
(kubisks

režģis). a-Al
2
0

3 sastopams zemes garozā minerāla korunda

veidā. Korunds, kas satur Cr3+ piemaisījumus, ir sarkans

dārgakmens, ko sauc par rubīnu.Safīrs ir zils dārgakmens, kas

sastāv no korunda un titāna, un dzelzs oksīdu piemaisījumiem.

Laboratorijā alumīnija oksīdu iegūst, termiski sadalot

alumīnija hidroksīdu:

Al(OH)
3

ŠOO 'C
» y-Al203

1000 "9 a-Al
2
G

3

Lielākos daudzumos alumīnija oksīdu iegūst no alumīniju
saturošiem minerāliem.

Balsinot noliktavu, ar kaļķu
suspensiju pārklāja arī alumīnija
konstrukcijas. Uzrakstiet vienā-

dojumus ķīmiskām reakcijām,
kas izraisīja alumīnija koroziju!

*Amonāli - eksplozīvi maisījumi (brizantās sprāgstvielas), kas

sastāv no NH
4
N0

3,
trinitrotoluola, pulverveida alumīnija un degošā

komponenta (C).
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Alumīnija oksīds ir pieskaitāms pie amfbtēriem savieno-

jumiem,taču rombiskā struktūra(a-modifikācija) ir ļoti stabila,
un tas tāpēc nereaģē ne ar ūdeni, ne ar skābēm. Ja alumīnija
oksīdu sakarsē kopā ar sārmiem, veidojas metaalumināts:

A1
2
0

3
+ 2NaOH 2NaAI0

2
+ H

2
O

Sakarsētu sārmu ūdens šķīdumos alumīnija oksīds

veido metaaluminātu hidrātus jeb hidroksoaluminātus:

NaAl0
2
-2H

2
0 jeb Na[Al(oH)

4
] vai Na

3
[AI(OH)

6
]:

A1
2
0

3
4- 2NaOH 4- 3H

2
0 - 2Na[Al(OH)

4
]

A1
2
0

3 4- 6NaOH 4- 3H
2
0 - 2Na

3[Al(OH)6]

Alumīnija oksīdu, ko iegūst no boksītiem un nefelīna,

galvenokārt izmanto alurrūnija ražošanai, kā arī termiski un

ķīmiski izturīgu keramikas izstrādājumu gatavošanai.
Korunda sīkgraudaino modifikāciju - smirģeli, kas satur

kvarca (Sio
2
) un dzelzs oksīdu piemaisījumus, lieto abrazīvo

materiālu ražošanā. No rubīniem un safīriem izgatavo rotas-

lietas. Daudz rubīna patērē tehniskām vajadzībām, piemēram,
precīzu mehānismu detaļu (pulksteņu asu) izgatavošanā,
kvantu ģeneratoros v. c. Tāpēc tagad rubīnu iegūst mākslīgi,
izkausējot un pēc tam kristalizējot alumīnija oksīdu ar

hroma(lH) oksīda piemaisījumu. Mākslīgi iegūst arī citus

dārgakmeņus.

Alumīnija hidroksīdu Al(OH)
3 iegūst no alumīnijā

sāļiem. Reakcijā rodas baltas recekļveida nogulsnes, kas var

veidotkoloidālu šķīdumu:

A1
2(S04

)
3

4- 6NaOH - 3Na
2
S0

4
+ 2AI(OH)3ļ

Izgulsnētais alumīnija hidroksīds satur lielu daudzumuķī-
miski saistīta ūdens, tāpēc pareizāka ir formulaAl(OH)3

nH
2
0.

Alumīnija hidroksīdu un tā dehidratētās formas lieto par

adsorbentiem tehnikā un medicīnā.

Alumīnija hidroksīds ir amfotērs savienojums.

Al(OH)3 4- 3HCI - AIC1
3 4- 3H

2
0

Al(OH)3
4- 3H

+
-+ Al3+

4- 3H
2
0

Al(OH)
3

4- NaOH - Na[Al(oH)
4
]

Al(OH)3 4- OH" - [Al(OH)4
]-

Aluniīnija hidroksīdam reaģējot ar sārmu ūdens

šķīdumiem, veidojas tadroksoaluniināti Na[Al(oH)4] vai

Na
3[AI(OH)6

]. Ja alumīnija hidroksīda un sārmu maisījumu
karsē bezūdens vidē, tad veidojas metaalumināti, kas patiesībā
ir dehidratēti Mdroksoalumināti:

Al(OH)3
+ NaOH NaAl0

2 4- 2H
2
0

3. dala



207

Sārmu metālu alumināti labi šķist ūdenī, un tur

tie ir stabili tikai bāziskā vidē. Neitrālā vidē tie hidrolizējas, bet

skābā vidē pārvēršas par sāļiem:

2NaAI0
2

+ 4H
2
S0

4
-+ Na

2
S0

4
+ A1

2(S04)3
+ 4H

20

Pie aluminātiem pieder arī daži minerāli, piemēram,

Mg(Al0 2)2,
Zn(AlO2)2.

Aluminātiem ir augstas kušanas temperatūras, piemēram,
NaAl0

2
tā ir 1800 °C, Mg(Al02)2

-2115 °C.

Stipro skābju alumīnija sāļi ir bezkrāsainas

kristāliskas vielas, kas labi šķīst ūdenī (izņemot A1F
3). Ūdenī

alumīnija joni hidrolizējas:

AIC1
3

+ 6H
2
0 - [A1(H

2
0)

6]3+
4- 3CI"

[A1(H2
0)

6]
3+

+ H
2
O - [AI(H

2
O)

S
OH]2+

+ H
3
0+

Alumīnija halogenīdu šķīšanas procesā izdalās liels siltuma

daudzums, tāpēc alumīnija hlorīda šķīšana noris ar šņākoņu,

bet, ja alumīnija bromīdu ievieto ūdenī, tas eksplodē (izdalās
133 kJ/mol). Alumīnija jodīds ir ļoti higroskopisks.

Jaalumīnija halogenīdu ūdens šķīdumus ietvaicē, tadrodas

šo sāļu kristālhidrāti (6 molekulas kristalizācijas ūdens), kas

karsēšanas procesā neveido bezūdens sāļus, bet hidrolizējas:

AIC1
3
-6H

2
0 Al(OH)3

4- 3H
2
0 4- 3HCI|

Alumīnija halogenīdi gaisā kūp, jo arī gaisa mitruma

ietekmē noris šo sāļu hidrolīze un izdalās halogēnūdeņraži, kas

veido skābes miglu:

AIC1
3

4- H
2
O - Al(OH)Cl

2
4- HCIT

Tāpēc alumīnija halogenīdus iegūst bezūdens vidē:

2AI 4- 3Br
2

-* 2AIBr
3

A1
2
0

3
4- 3C 4- 3C1

2
2AIC1

3 4- 3CO

No aluniīhija halogenīdiem visplašāk lieto alumīnija
hlorīdu. Tas noder par katalizatoru dažādās organiskās sintē-

zēs un naftas pārstrādes procesos. Alumīnija hlorīda kristāl-

hidrātu AIC1
3
-6H

2
0 izmanto par kociņi audumukrāsošanā.

Aluniīnija halogenīdi nav derīgi alumīnija ražošanai, jo

paaugstinātā temperatūrā šie sāļi sublimējas, bet to kausējumi
elektrisko strāvu nevada.

Alumīnija sulfāta kristālhidrātu A1
2
(S0

4
)
3

18H
2
0 iegūst,

iedarbojoties ar sērskābi uz alumīnija hidroksīdu vai uz

kaolīnu Al
2
0

3
-2Si0

2
-2H

2
0. To izmanto par saistvielu papīra

ražošanā, kā arī ūdens attīrīšanā. Stipra atšķaidījumā noris

alumīnija sulfāta hidrolīze, veidojas koloīds, kas saista cietu

vielu daļiņas. Alumīnija sulfāts daļēji novērš arī karbonātu

cietību:

4- 3Ca(HCO
3
)
2
- 3CaS0

4
ļ 4- 2AI(OH)

3
ļ 4- 6C0

2
|

Paskaidrojiet, kā iegūt tīru

alumīnija sulfātu un dzelzs(lll)
hlorīdu no šo sāļu maisījuma!
Uzrakstiet atbilstošus reakciju
vienādojumus!

3. dala
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No alumīnija sulfāta iegūst kriolītu Na
3[AlF6], ko lieto

alumīnija ražošanā:

Al_(SO
4
)3 + 12NaF -� 2Na

3
[AlF

6
] + 3Na

2
S0

4

Kālija alumīnija sulfāta kristālhidrātu KAI(SO
4
)
2

12H
2
0 jeb

kālija alumīnija alaunu plaši lieto tekstilrūpniecībā, papīra un

fotomateriālu ražošanā, ādu miecēšanā, kā arī medicīnā

iekaisumu un nelielas asiņošanas novēršanai. To iegūst, iedar-

bojoties uz alumīnija oksīdu vai kaolīnu ar karstu sērskābi un

kālija sulfātu:

A1
2
0

3 + 3H
2
S0

4 + K
2
S0

4
žKAKSOJi + 3H

2
0

Šķīdumam atdziestot, izkristalizējas alauns.

Vājo skābju alumīnija sāļi ūdens klātbūtnē

pilnīgi hidrolizējas:

A1
2
S

3 + 6H
2
0 -> 2A1(0H) 3 ļ + 3H

2
S|

2AIC1
3

+ 3Na
2
C0

3
4- 3H

2
0 -� 2A1(0H)

3
1 + 6NaCI + 3C0

2 |

Alumīnija katjona AI3 +

pierādīšanai izmanto tā spēju veidot

amfotēru hidroksīdu, kas nešķīst amonija sāļu koncentrētos

šķīdumos.

Ķīmisko elementu periodis-
kā sistēma deva iespēju D. Men-

deļejevam jau 1870. gadā pare-

dzēt elementa "ekaalumīnija"
esamību. To atklāja P. E. Le-

koks dc Buabodrans 1875. gadā,

pētot Pirenejos atrasto cinka

rūdu ar spektrālanalīzes metodi.

Godādams savu dzimteni, zi-

nātnieks jaunatklāto elementu

nosauca par galliju (lat. Gallia -

franču senču gailu apdzīvotā
zeme).

P. E. Lekoks dc Buabod-

rans (1838-1912) bija franču

ķīmiķis. Viņš strādāja Parīze

savā privātlaboratorijā, kuru

finansiāli atbalstīja kāds viņa
radinieks. Bez gallija Lekoks dc

Buabodrans atklāja arī elemen-

tus samāriju (1879) un holmiju
(1886) to oksīdos.

3.13.3. Gallijs

Atrašanās dabā. Zemes garozā gallijs ir izplatītāks par

svinu, taču gallijs ir ļoti izkliedēts, jo sastopams galvenokārt
piemaisījumu veidā cinka un alumīnija rūdās. Retums ir

minerāls gallīts CuGaS
2,

kas sastopams Zairā (Āfrika).
legūšana. Galliju iegūst elektrolīzes ceļā no pārstrādātiem

cinka vai alumīnija rūdu koncentrātiem, kuri satur gallija
sāļus. Izmanto arī gallija oksīda Ga

2
0

3
reducēšanu ar

oglekļa(H) oksīdu vai ar ūdeņradi.
īpašības. Gallijs ir sudrabbalts, plastisks un mīksts metāls.

Cietības ziņā tas līdzīgs svinam. Gallijam piemīt dažas anomā-

lijas. Tam ir zema kušanas temperatūra (sk. 199. lpp.), bet ļoti

augsta viršanas temperatūra. Gallijam ir tieksme veidot pār-
dzesētu šķidrumu, t. i., izkusis gallijs ilgi nesacietē tempera-
tūrā, kas ir zemāka par tā kušanas tempsratūru. Paaugstinot
temperatūru, gallija blīvums un elektrovadītspēja palielinās.

Gallija kristālu elektriskās pretestības maiņa atkarībā no

strāvas virziena ir lielāka kā jebkuram citam metālam.Minētās

anomālijas izskaidrojamas ar to, ka gallija rombiskais kristāl-

režģis ir veidots no ļoti stabilām divatomu molekulām Ga
2
,

kuras saistītas ar vājiem Van der Valša spēkiem un saglabājas
arī šķidrā stāvoklī.

Gallija ķīmiskas īpašības ir analogas alumīnija ķīmiskajām
īpašībām. Tā, piemēram, gallijs gaisāpārklājas ar blīvu oksīda

3. dala
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aizsargkārtiņu Ga
2
0

3 .
Tāpat kā alumīnijs, ari gallijs reaģē gan

ar skābju, gan ar sārmu šķīdumiem:

2Ga + 3H
2
S0

4
-* Ga

2(S04)3
+ 3H

2|

2Ga + 2NaOH + 6H
2
0 -> 2Na[Ga(oH)

4] + 3H
2 T

Atšķirībā no alumīnija gallijs reaģē ar fosforu, veidojot

gallija fosfīdu GaP, bet nereaģē ar ūdeni.

Izmantošana. Galliju lieto termometros augstu tempera-
tūru mērīšanai, jo tas neparasti plašā temperatūru intervālā

(30...2237 °C) ir šķidrā stāvoklī. Ar daudziem metāliem gallijs
veido sakausējumus, kuriem ir zema kušanas temperatūra. Tos

izmanto signālierīcēs, spoguļvirsmu materiālos, kvarca lam-

pās, kā arī zobārstniecībā un juveliertennikā.

Gallija savienojumi. Gallij a(III) oksīds Ga
2
0

3
un

hidroksīds Ga(OH)3
ir amfotēri savienojumi. Gallijs, tāpat

kā alumīnijs, veido alaunus, piemēram, KGa(SO4)2- 12H
2
0.

Visi gallij a(III) sāļi ūdens šķīdumos hidrolizējas un

rada skābu reakciju.
No gallija(l) un gallija(II) savienojumiem

ir pazīstami oksīdi Ga
2
0 un GaO, kurus izmanto par spēcīgiem

reducētājiem. Tos iegūst no gallija(III) oksīda:

Ga
2
0

3
+H

2
2GaO + H

2
O

Ga
2
0

3
+ 4Ga 3Ga

2
0

Gallija savienojumus ar periodiskās sistēmas VA grupas

elementiem (GaP, GaAs, GaSb) plaši izmanto pusvadītāju
tehnikā.

Gallija savienojumi ir indīgi.

3.13.4. Indijs

legūšana. Indijs ir ļoti izkliedēts elements. To iegūst no

cinka, svina un vara rūdas pārstrādes koncentrātiem. No tiem

izdala indija sāļus un elektrolīzes procesā iegūst indiju. Indija
iegūšanā par reducētāju izmanto arī cinku un ūdeņradi.

īpašības. Indijs ir mīksts, sudrabbalts metāls, to var griezt
ar nazi.

Indija un tā savienojumu ķīmisko īpašību analoģija ar

alumīniju ir mazāk izteikta nekā gallijam. Tā, piemēram, indijs

nereaģē ar ūdeni un sārmu šķīdumiem. Ūdens uz šo metālu

iedarbojas tikai oksidētāju klātbūtnē:

4ln -f 30
2

+ 6H
2
0 - 41n(0H)

3

Izmantošana. Indiju un tā sakausējumus ar sudrabu lieto

gaismas reflektoru pārklāšanai, jo indijs vienmērīgi atstaro

visu garumugaismas viļņus. Šādi reflektori nezaudē spožumu,

Indiju atklāja vācu ķīmiķi
F. Reihs un T. Rihters 1863. ga-
dā, pētot Saksijas pilsētas Frei-

bergas apkārtnē atrastu cinka

rūdu. F. Reihs ieguva indija
sulfīdu, un viņa asistents T. Rih-

ters šīs vielas spektrā novēroja
zilu līniju (indigo - zila krāsa).

3. dala



210

tiem ir konstants atstarošanas koeficients. Indijs ir neaizstā-

jams materiāls ari augstvērtīgu spoguļu izgatavošanā. Indiju
izmanto korozijizturīgu pārklājumu un sakausējumu iegū-
šanai, to lieto arī viegli kūstošu sakausējumu ražošanai. Tā,

piemēram, sakausējumi, kas sastāv no 0,24 masas daļām In un

0,76 masas daļām Ga, kūst jau 16 °C temperatūrā. Amalgāmu,
kas satur 0,05 masas daļas In, lieto zobārstniecībā.

Indija savienojumi. Indija(III) oksīds ln
2
0

3
un

indij a(III) hidroksīds In(o_H)3
ir amfotēri savieno-

jumi, kuriem pārsvarā piemīt bāziskās īpašības. I n d i j a(111)
sāļi, tāpat kā atbilstošie alumīnija sāļi, ūdens šķīdumos
hidrolizējas un rada skābu vidi. Indijs līdzīgi gallijam veido

stabilus savienojumus ar VA grupas ele-

mentiem (InP, InAs, InSb). Šiem savienojumiem ir pusvadī-
tāju īpašības.

Indija(ll) savienojumi ir nestabili. Tā, piemēram,

indija(ll) hlorīds InCl
2

disproporcionējas, veidojot indija(lll) un

indija(l) hlorīdus.

2InCl
2

-� InCl
3 + InCl

Indija(l) hlorīds,tāpat indij a(I) oksīds ln
20,

ir spēcīgi reducētāji.

Indija savienojumi ir toksiski.

Talliju atklāja V. Krukss

1861. gadā. pētot sērskābes ra-

žošanas atkritumus ar spektrāl-
analīzes metodi. Tallija atomu

izstarotajā gaismas spektrā ir

spilgti zaļa līnija (gr. thallos -

zaļš zars). Tallija joni arī liesmu

krāso smaragdzaļā krāsā.

V. Krukss (1832-1919) bija
angļu fiziķis un ķīmiķis. No

1856. gada viņš strādāja par

privātpasniedzēju. Krukss pētīja
elektrisko izlādi gāzēs, katod-

starus, a starojuma izsaukto

scintilāciju (īsus gaismas uzlies-

mojumus).

3.13.5. Tallijs

Atrašanās dabā. Tallijs pieder pie izkliedētiem elemen-

tiem. Visvairāk tallija ir minerālos lorandītā TlAsS
2,

kruksītā (Tl, Cv, Ag) 2Se, kā ari avicenītā T1
2
0

3,
kas

satur līdz 80 % (masas daļās) tallija. Avicenīts sastopams
Uzbekijā. Visbiežāk tallija savienojumi ir pirītā un krāsaino

metālu rūdās.

legūšana. Tallija savienojumus no rūdām izdalakā blakus-

produktus un pārstrādā, par reducētajiem lietojot cinku vai

līdzstrāvu.

īpašības. Tallijs_ ir zilganpelēks, samērā mīksts un viegli
kūstošs svinam līdzīgs metāls.

Tallijs ir samērā aktīvs. Parastos apstākļos tas reaģē ar

skābekli, halogēniem un skābēm, bet paaugstinātā tempera-
tūrā -ar sēru un fosforu, veidojot savienojumus, kuros tallija
oksidēšanas pakāpe ir +1. Piemēram,

4TI + 0
2

-* 2T1
2
0

2TI + Cl
2

-> 2TICI

2TI + H
2
S0

4
-> T1

2
S0

4
+ H

2|

Ar ūdeni tallijs reaģē tikai oksidētāju klātbūtnē:

4TI +0
2

+ 2H
2
0 - 4TIOH

3. dala
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Talliju izmanto ķīmiski izturīgu un viegli kūstošu sakau-

sējumu ražošanai. Tallija amalgāmu (8,5 % Tl), kuras kušanas

temperatūra ir -60 °C, lieto termometros, kas paredzēti zemu

temperatūru mērīšanai. Tallija radioaktīvo izotopu 204T1 iz-

manto par p starojuma avotu.

Tallija savienojumi
L Tallijam, raksturīgi savienojumi,

kuros tā oksidēšanas pakāpe ir +1. Šie savienojumi pēc savām

īpašībām ir līdzīgi gan sārmu metālu, gan sudraba savie-

nojumiem.

T1
2
0 + H

2
O —* 2TIOH

Tallija(l) hidroksīds ir šķīstošs, tāpēc pieskaitāms
pie sārmiem.

Vairums tallija(l) sāļu labi šķīst ūdenī, taču tā

halogenīdi, līdzīgi sudraba halogenīdiem (izņemot AgF, TIF), ir

ūdenīpraktiski nešķīstoši sāļi ar izteiktu gaismas jutību.

Tallija(III) savienojumi ir nestabili. Tos iegūst,
oksidējot tallija(l) savienojumus, piemēram,

3T1
2
0 + 20

3
-� 3T1

2
0

3

TICI + Cl
2
- TIC1

3

Tallija savienojumus lieto infrasarkanā starojuma tehnikā

(halogenīdus), optisko stiklu ražošanā(T1
2
C0

3
), fotoelementos

(TI
2S). Tallija savienojumi ir indīgi, tāpēc tallija(l) sulfātu

T1
2
S0

4
lieto par iedarbīgu grauzēju iznīcināšanas līdzekli.

3.14. Elementu periodiskās sistēmas

IVA (14.) grupa

3.8. tabula

IVA (14.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3. dala
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Elementa Vsenkār

kārtas
, .

.
,

relatīvā *^mU

blīvuma,
„.„..,.

nosaukums simbols .
.

rādiuss, .
.,skaitlis atommasa g/cm3

6 Ogleklis C 12,011 77 2,26

(gra-

fīts)
14 Silīcijs Si 28,0855 117 2,33
32 Germānijs Ge 72,61 122 5,33
50 Alva Sn 118,710 140 7,29

(P-Sn)
82 Svins Pb 207,2 175 1134

so vielu

3750

(12 MPa)

kušanas

tempera

tOra, '€

viršanas

tempera

tūra, °C

oksidēšanas

pakāpe

-IV, +11, +IV

Salikto vielu sastāvā

jonuE*+

rādi LS8

pm

15

1423 -IV, +11, +IV

-IV, +11, +IV

+ 11, +IV

41mm

937

231,9

2850

2270

53

71

327,5 1744 +11, +IV 84
I
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Ogleklis (lat. tarba- ogle)
cilvēcei pazīstams kopš seniem

laikiem. Cilvēki lietoja ogles par

degmateriālu, ar ogli varēja arī

zīmēt. Arī dimantu pazina jau
sirmā senatnē, bet līdz 1770.

gadam to uzskatīja par kalnu

kristāla paveidu. Grafītu līdz 18.

gadsimtam neatšķīra no sulfīdu

minerāliem. To, ka ogleklis ir

elements, konstatēja A. L Lavu-

azjē.

3.7. att. Grafīta virsmas

attēls 1,5-10
7 reižu palie-

linājumā. Attēlā redza-

mās joslas ir oglekļa
atomu slāņi.

3.14.1. Ogleklis

Atrašanās dabā. Pēc izplatības Zemes garozā ogleklis

ieņem 17. vietu. Dabā pastāv divi oglekļa alotropiskie veidi -

grafīts un dimants
.
Savienojumu veidā ogleklis atrodas

visās augu un dzīvnieku valsts vielās - organiskajās
vielās, kā arī oglekļa dioksīdā un minerālos -

krītā, kaļķakmenī, marmorā, dolomītā v. c.

Oglekļa alotropiskie veidi. Ogleklim ir trīs alotropiskie
veidi - grafīts, dimants un karbīns. Amorfais ogleklis jeb ogle ir

grafīta paveids.

Grafīta atradnes ir Altajā, Austrumsibīrijā, Ukrainā,

Meksikā, Kalifornijā, Viduseiropā, Madagaskarā, Šrilankā,
Dienvidkorejā.

Grafīts ir tumšpelēka, kristāliska viela ar metālisku spī-

dumu. Tas deg tikai tīrā skābekli.

Grafītam ir slāņaina heksagonālā struktūra (sk. 2.17. un 3.7.

att.), kas atbilst elektronu orbitāļu sp
2

hibridizācijai. Oglekļa
atomu sešlocekļu gredzenu slāņi ir vājāk saistīti viens ar otru,

tāpēc grafīts ir mīksts un skaldās pelēkos zvīņveida slāņos. Tie

līp pie papīra, tāpēc grafītu lieto zīmuļu izgatavošanai.
Grafītam piemīt augsta elektrovadītspēja. No tā ražo elek-

trodus. Grafītu vēl izmanto ziežvielu, ugunsizturīgu materiālu

un krāsvielu ražošanai, kā arī par neitronu palēninātāju
kodoltehnikā.

Dimanti dabā sastopami reti. Tie atrodami sanesuma

iežos Jakutijā, Dienvidāfrikā, Dienvidamerikā, Austrālijā,
Indijā. Ļoti liels dimanta tīrradnis "Kullināns" atrasts Dienvid-

āfrikā, tā masa - 3106 karāti (1 karāts = 0,2 g).

Dimants ir bezkrāsaina, caurspīdīga, trausla kristāliska

viela, kas stipri lauž gaismas starus. Nereti tas ir zilgans,
iedzeltens, sārts, tumšpelēks, pat melns. Ja dimantu sakarsē

līdz 850 °C temperatūrai, skābekļa atmosfērā tas sadeg.
1772. gadā A. Lavuazjē konstatēja, ka, sadegot dimantam, rodas

tikai oglekļa dioksīds.

Dimantam ir tetraedriska struktūra (sk. 2.16. att.). Tajā
katrs oglekļa atoms ir saistīts ar četriem kaimiņatomiem.
Šīs G saites ir vienāda garuma un cita ar citu veido 109°28'

lielus leņķus. Tāpēc dimantam piemīt ārkārtīgi liela cietība,
taču tas ir trausls. Dimants slikti vadaelektrību un siltumu. Tā

blīvums ir 3,52 g/cm3
.

Ja dimantu stipri karsē bez gaisa piekļuves 1000 °C

temperatūrā, tas pārvēršas grafītā.
Speciāli slīpētus dimantus sauc par briljantiem. Tos lieto

juvelierizstrādājumu izgatavošanai. Dimantu tā lielās cietības

dēļ lieto cietu materiālu apstrādei, iežu urbšanai. Pieprasījums
pēc tehnikā izmantojamiem dimantiem ir liels, tāpēc augstā
temperatūrā un spiedienā tos iegūst no grafīta.
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Karblns ir melna, pulverveida viela, kuru ieguva
1963. gadā, katalītiski oksidējot acetilēnu. Tam ir heksagonāls

kristālrežģis, ko veido lineāras oglekļa atomu ķēdes ar šādu

cr un ti saišu izvietojumu:

...-C= C-CssC-. =c =c =c =
...

a karbms /? karbīns

Karbīnam piemīt pusvadītāja īpašības.

Amorfais ogleklis jeb ogle nav īpaša oglekļa

modifikācija. Tā ir melna, cieta viela, kas sastāv no sīkiem,

neregulāras struktūras granta kristāliniem. Amorfa oglekļa
blīvums ir no 1,8 līdz 2,1 g/cm

3
.

Amorfo oglekli (ogli) iegūst, termiski sadalot organiskos

savienojumus. Nozīmīgākie ogles veidi ir kokss, kokogle, kaulu

ogle un kvēpi. Kvēpi ir tīrākais amorfais ogleklis. Tie rodas,
termiski sadalot vai nepietiekamā gaisa daudzumā sadedzinot

ar oglekli bagātas vielas (dabasgāzi, sveķus, terpentīnu). Koksu

izmanto ķīmiskajā rūpniecībā un metalurģijā par reducētāju
un kurināmo. Kvēpus lieto par pildvielu gumijas un plastmasu
izstrādājumos, par melnopigmentu krāsvielās un tušā. Amorfo

oglekli apstrādājot ar pārkarsētu ūdens tvaiku, iegūst aktīvo

ogli, kuru lieto par adsorbentu dažādu vielu attīrīšanai ķīmis-

kajā un pārtikas rūpniecībā, medicīnā (karbolēna tabletes),
gāzmaskās.

Ķīmiskās īpašības. Parastajos apstākļos ogleklis ir ķīmiski
inerts. Augstākās temperatūrās tā aktivitāte pieaug. Vislielākā

reaģētspēja piemīt amorfajam ogleklim, mazāk aktīvs ir grafīts,
bet dimantam ir viszemākā ķīmiskā aktivitāte. Ogleklis ir labs

reducētājs, bet tā oksidējošās īpašības izpaužas vājāk.

Parastajos apstākļos ogleklis (amorfa oglekļa veidā) reaģē
tikai ar fluoru:

C + 2F
2

-* CF
4

Grafīta reakcija ar fluoru sākas « 900 °C temperatūrā, bet

dimants ar fluoru nereaģē. Ar pārējiem halogēniem ogleklis
tieši nesa vienojas.

Sakarsēts ogleklis (ogle « 400 °C, grafīts « 700 °C, dimants

« 1000 °C) gaisā aizdegas un veido oglekļa(lV) oksīdu (oglekļa
dioksīdu) vai oglekļa(H) oksīdu (oglekļa monooksīdu):

C + 0
2

-* C0
2 (skābekļa pārākumā)

2C + 0
2

-> 2CO (nepietiekamā skābekļa daudzumā)

Augstā temperatūrā ogleklis savienojas arī ar citiem neme-

tāliem:

C + 2H
2 -if^UcH4

ogle, metāns

« grafīts
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2C +H
2

, C 2H
2

ogle, etīns

grafīts

C +2S
* 800 °C

. CS
2

ogle sērogleklis

Dimants ar ūdeņradi nereaģē.
Ja slāpekļa atmosfērā ievieto ogles vai grafīta elektrodus,

starp kuriem rada Volta loku (« 4000 °C), tad veidojas oglekļa
nitrīds jeb ciāns:

2C + N
2

C 2N
2

Ogleklis ir nemetāls, taču ar metāliem tas savienojas tikai

augstā temperatūrā, veidojot karbīdus:

2AI + 4C A1
4
C

3

3Fe + C Fe
3
C

Oglekļa reakcijās ar saliktām vielām izpaužas tā reducē-

jošās īpašības, kuras izmanto galvenokārt metālu iegūšanai no

tooksīdiem (karbotermija). Faktiskais reducētājs karbotermijā
ir oglekļa(H) oksīds CO.

Sakarsēts kokss vai kokogle reaģē arīar oglekļa(lV) oksīdu

un ūdens tvaiku. Šīs reakcijas izmanto gāzveida kurināmā ražo-

šanai (sk. 169. lpp.).

Oglekļa savienojumi. Oglekļa(II) oksīdu jeb

oglekļa monoksīdu CO ikdienā sauc arī par tvana gāzi. CO

molekulāstarp oglekļa un skābekļa atomiem ir trīs kovalentās

saites, no kurām viena veidojas pēc donorakceptora mehā-

nisma: skābekļa atoma viens nedalītais elektronu pāris pāriet
oglekļa atoma brīvajā p orbitālē:

n.
:C = 0: - :C = 0:

CO molekulā ganogleklis, gan skābeklis ir trīsvērtīgs, bet to

oksidēšanas pakāpe ir attiecīgi +11 un —11.

Oglekļa(II) oksīds rodas, ja caur degošu ogles slāni plūst
gaiss nepietiekamā daudzumā. Vispirms veidojas oglekļa(lV)
oksīds. Kvēlojošās ogles to reducē par CO:

C + 0
2

co
2

C + C0
2

2CO

Tā rodas tvana gāze krāsnīs, un tā arī iegūst gāzveida
kurināmo gāzģeneratoros un reducētāju CO karbotermijai.

Oglekļa(H) oksīds veidojas, nepilnīgi sadegot šķidrajai degvie-'
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lai -benzīnam, solāreļļai, petrolejai, tāpēc iekšdedzes dzinēju

izplūdes gāzēs CO tilpumdaļa ir 2... 10 %.

Laboratorijā CO iegūst, pilinot skudrskābi līdz 80 °C sakar-

sētā koncentrētā sērskābē:

HCOOH + H
2
S0

4
H

2
S0

4
H

2
0 + CO

CO ir bezkrāsaina gāze bez smakas. Tā ir nedaudz vieglāka

par gaisu, slikti šķīst ūdeni, labi - etanolā un benzolā.

Oglekļa(II) oksīdam ir zema viršanas temperatūra (-191,5 °C).
Oglekļa(II) oksīds CO ir ļoti indīgs! Tā pieļaujamā koncen-

trācija gaisā ir 30 mg/m
3

.

CO ir sāļus neradošs oksīds. Tam raksturīgas savienošanas

reakcijas. Tā, piemēram, CO deg gaisā un skābekli, izdalot lielu

siltuma daudzumu:

2CO + 0
2

-> 2C0
2

+ 565,93 kJ

Saules gaismā vai aktīvās ogles klātbūtnē CO savienojas ar

hloru, veidojot indīgu gāzi - fosgēnu:

CO + Cl
2

COCl
2

CO savienojas ar daudziem metāliem, veidojot metālu

karbonilus:

Ni + CO [Ni(Co)4
]

CO ir spēcīgs reducētājs:

Fe
2
0

3
+ 3CO 2Fe + 3C0

2

CO lieto par reducētāju metalurģijā, par gāzveida kurināmo,
par vērtīgu izejvielu neorganiskajā un organiskajā sintēzē.

Oglekļa(lV) oksīds (oglekļa dioksīds, ogļskābā gāze)
C0

2
ir savienojums ar četrām polārām kovalentām saitēm, taču

pati C0
2

molekula ir nepolāra:

o=c = o

C0
2 tilpumdaļa gaisā ir « 0,03 %. Tā kopējā masa Zemes

atmosfērā ir « 4,5-10' 3 tonnas.

Oglekļa(lV) oksīds nav indīgs, bet tamir slāpējošas īpašības.

Tāpēc telpas, kurās uzturas daudz cilvēku, bieži jāvēdina. Ja

C0
2

tilpumdaļa gaisā palielinās līdz 3%, strauji pasliktinās

pašsajūta, bet, ja ieelpojamais gaiss satur 10 % C0
2, iestājas

bezsamaņa un nāve.

OglekļafJV) oksīdu satur arī okeāna un iekšzemes ūdeņi.

Minerālūdeņos tā koncentrācija var sasniegt 1,5 g/l.
C0

2
dabā veidojas dažādos oksidēšanas procesos - elpošanā,

pūšanā, degšanā, lielos daudzumos tas izdalās no vulkāniem.

Rūpniecībā C0
2 iegūst spirta rūgšanas procesā, kā arī

termiski sadalot kaļķakmeni un dolomītu. Laboratorijā to

Aprēķiniet tilpumu gaisam,
kurš nepieciešams, lai sadedzi-

nātu 1 m 3 ģeneratora ūdensgā-
zes! Tās sastāvs tilpumdaļās
(procentos) ir 40 % CO, 48% H

2,

6% C0
2,

5% N
2,

1% ZW
A .

Aprēķiniet sastāvu gāzu mai-

sījumam, kas radās pēc gāzes
sadedzināšanas, pieņemot, ka

ūdens tvaiki ir kondensējušies!

(2,19 m 3; 20,9% C0
2; 79,1%

N
2

.)

C0
2

daudzums gaisā nepār-
traukti palielinās. Līdz ar to

palielinās Zemes infrasarkanā

starojuma absorbcija (siltumnī-

cas efekts). Atmosfēras tempe-
ratūra lēni paaugstinās, un tas

ar laiku var apdraudēt dzīvības

eksistenci.
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iegūst, iedarbojoties uz marmoru vai citiem karbonātiem ar

sālsskābi:

CaC0
3

+ 2HCI - CaCl
2

+ H
2
O + C0

2 |

Oglekļa(lV) oksīds ir bezkrāsaina gāze bez smakas. Tas ir 1,5
reizes smagāks par gaisu, labi šķīst ūdenī (87,8 cm

3/100 gH
2
O

20 °C). Ja normālā spiedienā C0
2 pakāpeniski atdzesē, tas

nepārvēršas šķidrumā, bet -78,52 °C temperatūrā kristalizējas,
veidojot sniegveida masu - "sauso ledu", kuram ir molekulu

kristālrežģa struktūra. C0
2

var sašķidrināt tikai paaugstināta

spiedienā (5,73 MPa 20 °C temperatūrā).
C0

2
ir skābais oksīds, kam, šķīstot ūdenī, veidojas nedaudz

ogļskābes (process ir apgriezenisks):

C0
2

+ H
2
O *± H

2
C0

3

20 °C temperatūrā ogļskābē pārvēršas « 1 % no ūdenī

izšķīduša C0
2

tilpuma.
C0

2 reaģē ar bāziskajiem oksīdiem un ar sārmiem. Tāpēc

arī dzēstie un dedzinātie kaļķi (Ca(OH)2,
CaO) gaisā pārvēršas

par kalcija karbonātu. C0
2

iedarbību uz kaļķūdeni izmanto šīs

gāzes pierādīšanai (sk. 190. lpp.):

Ca(OH)
2

+ C0
2

-+ CaC0
3
ļ + H

2
O

Paaugstinātā spiedienā C0
2

reaģē ar amonjaku NH
3,

veidojot karbamīdu:

C0
2 + 2NH

3
-2-+ CO(NH

2
)2 + H

2
O

Spēcīgu reducētāju ietekmē C0
2

pilnīgi vai daļēji zaudē

skābekli:

C0
2

+ C 2CO

C0
2

+ 2Mg 2MgO + C

C0
2

izmanto sodas, cukura, karbamīda, organisko skābju
ražošanā, gāzētā ūdens pagatavošanai. To lieto ugunsdzēsībā,
dažādās sintēzēs inertas atmosfēras radīšanai, lāzertehnikā.

"Sauso ledu" izmanto zemas temperatūras uzturēšanai.

Oglekļa(lV) oksīdam ir izšķiroša nozīme fotosintēzē un

ūdens cietības veidošanās procesā (sk. 193. lpp.).

Ogļskābe H
2
C0

3 rodas, šķīdinot C0
2

ūdenī. Tā ir nesta»

bila un ļoti vāja skābe, jo iegūtajā šķīdumā iestājas ķīmiskais
līdzsvars, kas stipri novirzīts pakreisi:

C0
2

4- H
2O +=± H

2
C0

3
<± H+

+ HC0
3

*± 2H+
+ COl"

H
2
C0

3
disociē galvenokārt H

+

un HC0
3

_

jonos, bet CO^
_

jonu veidojas nedaudz.
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Ogļskābes sāļi - karbonāti. Ogļskābe veido

normālos, skābos, bāziskos sāļus un dubultsāļus.
Dabā izplatītākie karbonāti ir minerāls kalcīts CaC0

3,
kas

veido nogulumiežus kaļķakmeni, krītu, marmoru, un dolomītu

CaC0
3
MgC0

3
(sk. 188.lpp.). Mazāk izplatīti, bet nozīmīgi ir

minerāli siderīts FeC0
3 ,

magnezīts MgC0 3,
viterīts BaC0

3,

malahīts (CuOH)2
CO

3
v. c.

Karbonātus iegūst apmaiņas reakcijās, kuras noris starp
ūdenī šķīstošiem karbonātiem un citu skābju sāļiem, kā arī

iedarbojoties ar C0
2

uz sārmiem:

Na
2
C0

3
+ MgCl 2

- 2NaCI + MgC0
3
ļ

Na
2
C0

3
+ CuS0

4
+ H

2
O - 2NaHC0

3 + (CuOH)2
CO

3
ļ

C0
2

+ NaOH -> NaHC0
3

Visi nidrogēnkarbonāti, sārmu metālu karbonāti, kā arī

amonija karbonāts labi šķīst ūdenī.

Karbonāti (izņēmums - sārmu metālu karbonāti) karsējot
sadalās, veidojot C0

2
un attiecīgā metāla oksīdu:

CaC0
3

CaO + C0
2 |

Hidrogēnkarbonāti ir nestabilāki par karbonātiem. Ja tos

nedaudz sakarsē, tie sadalās:

2NaHC0
3

Na
2
C0

3
+ H

2
O + C0

2 1

HĀ grupas metālu hidrogēnkarbonāti pastāv tikai ūdens

šķīdumos. Ja paaugstina šķīduma temperatūru, tie sadalās:

Ba(HCO
3
)
2
-^BaCo

3
ļ + H

2
O + C0

2
f

Turpretim bāziskie karbonāti sadalās par attiecīgā metāla

oksīdu, H
2
O un C0

2
:

(CuOH)2
CO

3
2CuO + H

2
O + C0

2 1

Visi karbonāti reaģē ar skābēm, veidojot C0
2.

Šo reakciju
izmanto karbonātu pierādīšanai, jo C0

2
izdalīšanos konstatē

pēc raksturīgas putošanas:

2NaHC0
3

+ H
2
S0

4
-* Na

2
S0

4
+ 2H

2
0 + 2C0

2
f

(CuOH)
2
CO

3 + 4HCI - 2CuCl
2 + 3H

2
0 + C0

2 |

Karbonātus lieto dažādās tautsaimniecības nozarēs.

Nātrija karbonāts (soda, kalcinētā soda) Na
2
C0

3
ir

balta pulverveida viela. Tas veido kristālhidrātu (veļas sodu)
Na

2
CO

3
10H

20, kas samērā viegli zaudē daļu kristalizācijas
ūdens (sadēdē). Nātrija karbonātulielos daudzumoslieto stikla,

celulozes, papīra un ziepju ražošanai, dažādunātrija sāļu iegū-
šanai, kā arī naftas pārstrādē un tekstilrūpniecībā. Agrāk to

lietoja par mazgāšanas līdzekli.

Lai novērstu Na
2

C0
3

raša-

nos un tā nepatīkamo piegaršu,
gatavo t. s. cepamo pulveri, kas

ir nātrija hidrogēnkarbonāta un

citronskābes vai vīnskābes mai-

sījums. Šāds maisījums izdala
divas reizes lielāku C0

2
dau-

dzumu nekā tīrs NaHCQ
3 un

veido citronskābes un vīnskābes

nātrija sāli, kuram nav nepatīka-
ma garša.

Pierādiet, ka reakcijās ar

skābēm NaHCQ
3

izdala divas

reizes lielāku Cū
2

daudzumu

nekā tad, ja to sadala termiski!
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Nātrija hidrogēnkarbonāts (dzeramā soda)
NaHC0

3
ir balta, kristāliska viela, kas slikti šķīst ūdenī.!

Karsējot tas viegli sadalās:

2NaHC0
3

Na
2
C0

3
+ H

2
O + C0

2
T

Šīs īpašības dēļ nātrija hidrogēnkarbonātu lieto konditorejas

izstrādājumu (cepumu, kēksu v. c.) gatavošanā (porainības!
iegūšanai).

Nātrija hidrogēnkarbonātu lieto arī medicīnā.

Citu karbonātu, kā arī tiem atbilstošo minerālu un iežu

(krīta, kaļķakmens, marmora v. c.) nozīme apskatīta iedaļās

par attiecīgo metālu sāļiem.

Metālu karbonili ir kompleksi savienojumi, piemē-

ram, [Ni(CO)J, [Fe(CO) s], [Cr(CO)6] v.c. Tie ir ļoti indīgi

gaistoši šķidrumi vai arī kristāliskas vielas, kas paaugstinātā
temperatūrā sadalās par metālu un CO, tāpēc karbonilus lieto

tīru metālu iegūšanai un metālu pārklājumu veidošanai. Tos

izmanto arī par katalizatoriem.

Fosg ē n s (oglekļa(lV) oksohlorīds) COCl
2
ir

ārkārtīgi indīga gāze ar vāju siena smaržu. Tā koncentrācija

gaisā 5 mg/m3 jau ir bīstama. Lai gan fosgēns ir toksisks, to

samērā plaši izmanto organiskajā sintēzē. ģ

Karbamīds (urīnviela) CO(NH
2
)
2

ir balta, ūdenī labi

šķīstoša kristāliska viela, ko lieto par vērtīgu minerālmēslo-

jumu un par piedevu atgremotājdzīvnieku barībai. To izmanto

daudzuorganisko vielu sintēzē.

Karbīdi ir oglekļa savienojumi ar metāliem un citiem

elementiem (B, Si), kuri attiecībā pret oglekli ir elektropozitīvi,
+3-4 +4-4

piemēram, A1
4
C

3,
SiC. Daudzukarbīdu sastāvs neatbilst paras-

tajiem priekšstatiem par vērtību, piemēram, CaC
2,

Fe
3
C. Tās ir

cietas, kristāliskas vielas, ko iegūst, karsējot metālus vai to

oksīdus kopā ar ogli:

CaO + 3C CaC
2

+ CO|

Līdzīgi iegūst silīcija karbīdu:

Si0
2

+ 3C SiC + 2CO |

Aktīvo metālu karbīdi reaģē ar ūdeni (hidrolizējas) un ar

atšķaidītām skābēm, veidojot metānu vai etīnu:

A1
4
C

3
+ 12H

2
0 - 4A1(0H) 3

+ 3CH
4 |

CaC
2

4- 2H
2
0 - Ca(OH)2

+ C 2H
2t

Kalcija karbīdu izmanto etīna un kalcija ciānamīda iegū-
šanai.
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ni8...V118 grupu metālu karbīdi (TiC, TaC, HfC, NbC,
MoC), kā ari SiC un B

4
C

3
ir ķīmiski un termiski izturīgas

vielas
ar lielu cietību un augstu kušanas temperatūru

(« 2400... 2900°C). Tos lieto griezējinstrumentu, abrazīvo mate-

riālu un urbju uzgaļu izgatavošanā, korozij izturīgu un termiski

stabilu izstrādājumu ražošanā. Izņēmums ir Mn, Fe, Co, Ni

karbīdi (Me3
C jeb cementīta tipa karbīdi), kuriem nav izteiktas

ķīmiskās un termiskās izturības, taču to klātbūtne čugunā un

tēraudā palielina šo sakausējumu cietību un korozij izturību.

Oglekļa hidrīdi jeb ogļūdeņraži, piemēram,
metāns CH

4,
kā ari to atvasinājumi, piemēram, oglekļa

halogenīdi CC1
4,

CHI
3, pieder pie organiskajiem savie-

nojumiem.
Ciā n s C 2N

2 jeb (CN)2
ir bezkrāsaina, indīga gāze.

C 2N
2 pēc ķīmiskajām īpašībām atgādina halogēnus, piemē-

ram, tas veido savienojumu ar ūdeņradi, kuru sauc par c i ā n-

ūdeņražskābi jeb zilskābi HCN.

Ciānūdeņražskābe HCN ir bezkrāsains, gaistošs šķidrums
ar raksturīgu rūgto mandeļu smaržu. HCNir stipra inde, jo tā

paralizē elpošanas centrus'un oksidēšanās procesus organismā.

Nāvējoši iedarbojas pat HCN tvaiki. HCN pieder pie vājām
skābēm.

Cianīdi ir ciānūdeņražskābes sāļi. Visplašāk izmanto

kālija cianīdu KCN. Tā ir bezkrāsaina, kristāliska viela,
kas labi šķīst ūdenī un ir stipra inde. Kālija cianīdam ir

ciānūdeņražskābes smarža, joC0
2

un H
2
O iedarbībasrezultātā

tas izdala HCN:

2KCN + C0
2

+ H
2
O - K

2
C0

3
+ 2HCN

KCN + H
2
O <± KOH + HCN (hidrolīze)

Kālija cianīdu lieto zelta un sudraba izdalīšanai no rūdām,

jo tā ūdens šķīdumā un skābekļa klātienē izšķīst ari šie

cēlmetāli, veidojot kompleksus savienojumus:

4Au + BNaCN + 2H
2
0 +02

-> 4Na[Au(CN)
2
] + 4NaOH

Cianīdus izmanto arī organiskajā sintēzē.

Sērogleklis CS
2

ir bezkrāsains, gaistošs šķidrums, kas

uzglabājot kļūst dzeltens un iegūst nepatīkamu smaku. CS
2

viegli aizdegas. Sēroglekli lieto fosfora, sēra, joda un dažu

organisko vielu šķīdināšanai, taču tā izmantošanas iespējas ir

ierobežotas, jo tas ir toksisks.

3.14.2. Silīcijs

Atrašanās dabā. Pēc elementu izplatības Zemes garozā

silīcijs ieņem 2. vietu, taču dabābrīvā veidā nav sastopams.

Silīcijs ir minerālu un iežu pamatelements. Dabas ūdeņos
savienojumu veidā ir līdz 3 g/m3 silīcija.

Kālija cianīdu var iegūt, ar

amonjaku iedarbojoties uz sa-

karsētu ogles un kālija karbonā-

ta maisījumu. Uzrakstiet šai

reakcijai atbilstošu vienādo-

jumu!
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Silīciju pirmo reizi ieguva
Ž. L. Gē-Lisaks un L. Ž. Tenārs

1811. gadā:

SiF
4 + 4K -C- 4KF + Si

1824. gadā zviedru ķīmiķis
J. J. Bercēliuss šo vienkāršo

vielu ieguva no silīcija hlorīda

un ieteica jaunatklāto elementu

nosaukt par silīciju (lat. silex-

krams), jo tas ietilpst kramā.

Dzīvajos organismos visvairāk silīcija uzkrājas kramaļģēs

(« 40 %), sūkļos, radiolārijās, grīšļos, kosās, palmās, nedaudz

arī kaulos.

legūšana. Silīciju iegūst, reducējot Si0
2
(kvarca smiltis) ar

koksu (karboternuja) vai magniju:

Si0
2 + 2CO ——2C0

2 + Si

Si0
2

+ 2Mg 2MgO + Si

īpašības. Silīcijam ir kristāliskā un amorfā modifikācija.
Kristāliskais silīcijs ir tumšpelēka viela ar metālisku spīdumu.

Tā struktūra ir līdzīga dimantam, bet kristāliskais silīcijs nav

tik ciets, un tampiemīt pusvadītāja īpašības. Amorfais silīcijs ir

brūna, pulverveida viela. Silīcijs labi šķīst izkausētos metālos.

Parastajos apstākļos silīcijs, īpaši kristāliskais silīcijs, ir

ķīmiski inerts. Tas reaģē tikai ar Guoru, veidojot SiF
4,

taču

sakarsēts (400...2000 °C) silīcijs reaģē ar skābekli, sēru, slā-

pekli, halogēniem un oglekli, veidojot attiecīgi Si0
2,

SiS
2,

Si
3
N

4,

SiCl
4,

Sißr
4,

SiC.

Ar ūdeņradi silīcijs nereaģē.

Silīcijs ir nemetāls, taču ar metāliem tas reaģē tikai augstās
temperatūrās, veidojot silicīdus:

i i
2Mg + Si -U- Mg2

Si

Silīcijs enerģiski reaģē ar sārmiem:

Si + 2NaOH + H
2
O -+ Na

2
Si0

3
+ 2H

2 |

Skābes uz silīciju neiedarbojas (izņēmums ir HF un HN0
3

maisījums).
Silīcijs ir spēcīgs reducētājs, augstās temperatūrās tas reaģē

arī ar ūdeni:

2H
2
0 +Si <-£-»• Si0

2
+ 2H

2 1

3BaO + Si BaSi0
3

+ 2Ba

Izmantošana. Silīciju lieto metalurģijā un pusvadītāju
tehnikā. Metalurģijā to lieto kausējumu dezoksidēšanai un par

leģējošu komponentu dzelzs, vara un alumīnija sakausējumos,

par reducētāju dažu metālu iegūšanai no to oksīdiem (siliko-
termija).

Silīcija savienojumi. Silīcij a(II) oksīds ir ļoti
nestabils savienojums, tas eksistē tikai augstā temperatūrā
līdzsvarā ar Si un Si0

2
:

Si + Si0
2

2SiO

Silīcija(lV) oksīds jeb silīcija dioksīds

Si0
2

ir visstabilākais silīcija savienojums. Tas sastopams
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kristāliskā un amorfā veidā. Kristālisko Si0
2

veido atomu

kristālrežģis ar stabilām kovalentām saitēm. Shematiski to

attēlo šādi:

Silīcija dioksīdam ir dažādas modifikācijas, kas atšķiras ar

tetraedru Si0
4

izvietojumu telpā. Tas patiesībā ir neorganisks

polimērs (Sio 2)n, kurā atsevišķas Si0
2

molekulas nepastāv.

FormulaSi0
2
tikai rādaSiunOatomustehiometrisko attiecību

silīcija dioksīda kristālrežģī.
Dabā kristāliskais Si0

2 izplatīts galvenokārt minerāla

kvarca veidā, kura masas daļa Zemes garozā ir ap 12 %. Kvarcs

visbiežāk sastopams viengabalainas, puscaurspīdīgas masas

veidā, kurai ir dažāda nokrāsa. No sīkiem kvarca kristāliņiem
sastāv smiltis. Tīrās jeb t. s. kvarca smiltis ir pelēcīgi baltā

krāsā. Latvijā tās atrodamas Bālē, Rudbāržos, pie Kuldīgas v. c.

Parastajām smiltīm piemaisījumā ir dzelzs savienojumi, tāpēc
tām ir dzeltena vai sarkanbrūna krāsa. Kvarca sīkkristāliskās

modifikācijas ir jašma. Kvarcs ietilpst daudzu iežu sastāvā

(granītā, gneisā). Retāk sastopami t. s. kalnu kristāli - caur-

spīdīgi, bezkrāsaini kvarca kristāli, kuriem ir sešskaldnu

prizmas forma. Violetas nokrāsas kalnu kristālus sauc par

ametistiem, bet brūnos kristālus - par topāzu. Krama iezis ir

dažādās krāsās, tas satur kristālisko un amorfo Si0
2.

Amorfais

Si0
2

veido opālu, ahātu un dažus citus minerālus.

Kristāliskais Si0
2

ir ļoti cieta, ūdenī nešķīstoša viela ar

augstu kušanas temperatūru (atkarībā no modifikācijas un

karsēšanas intensitātes 1610... 1730 °C). Izkusušajai Si0
2

masai

atdziestot, veidojas amorfa, puscaurspīdīga Si0
2

masa -kvarca

stikls, kuram raksturīga liela karstumizturība, mazs termiskās

izplešanās koeficients un labas dielektriskās īpašības. Tas

neaiztur ultravioleto un infrasarkano starojumu.
Dabā amorfā Si0

2 modifikācijas sastopamas reti. Tie ir

nosēdumi (trepels jeb infuzoriju zeme), kas veidojušies no augu
un dzīvnieku, piemēram, kramaļģu, radiolāriju atliekām. Daži

organismi, piemēram, kramaļģes satur līdz 88 % Si0
2.

Amorfo Si0
2 laboratorijā iegūst no nātrija vai kālija silikāta

šķīduma:

Na
2
Si0

3
+ H

2
S0

4
- Na

2
S0

4
+ H

2
Si0

3 ļ

H
2
Si0

3
H

2
O + Si0

2

3.8. att Kalnu kristālu

drūza.

3.9. att Jūras vienšūnu

dzīvnieku - radiolāriju
skeleti, kas veidoti no

SiO2. To izmēri ir

0,05... 1 mm.
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Silīcija dioksīds ir skābais oksīds. Tam atbilst silīcijskābe,'
taču ar ūdeni Si0

2
nereaģē. Parastajos apstākļos tas ir ķīmiski

stabils.

Paaugstinātā temperatūrā Si0
2 reaģē ar bāziskajiem

oksīdiem, sārmiem un karbonātiem, veidojot silikātus.

MgO + Si0
2

MgSi0
3

2NaOH + Si0
2

Na
2
Si0

3
+ H

2
O

K
2
C0

3
+ Si0

2
K

2
Si0

3
+ C0

2
f

Skābes uz Si0
2 neiedarbojas. Izņēmums ir fluorūdeņraž-

skābe:

Si0
2

+ 4HF SiF
4

+ 2H
2
0

Silīcija dioksīdu smilšu veidā lieto celtniecībā, arī stikla,

keramikas, cementa un abrazīvo materiālu ražošanā. No

kvarca stikla ražo termoizturīgu un skābes izturīgu aparatūru,
laboratorijas traukus, izolatorus, optiskas detaļas, kvarca spul-
dzes. Kvarcam piemīt pjezoelektriskas īpašības, tāpēc to lieto

elektroniskajās ierīcēs, skaņu aparatūrās. No ahāta, topāza,
ametista un opāla izgatavo juvelierizstrādājumus. Amorfo Si0

2

(trepelu un citus paveidus) lieto par izolācijas materiālu un

adsorbentu, to izmanto filtrēšanai un slīpēšanai. ,■■

Silīcij skāb es vispārīgā formulair *Si0
2
\yH

2
0. Brīvā

veidā iegūtas divas monoskābes - ortosilīcijskābe Si0
2
-2H

2
0

jeb H
2
Si0

4
un metasilīcijskābe Si0

2
H

2
O jeb H

2
Si0

3.
Mono-

skābes pakāpeniski zaudē ūdeni un veido polisilīcijskābes, kur

x> 1, piemēram, dimetasilīcijskābi 2Si0
2

H
2
O jeb H

2
Si

2
0

5,

trimetasilīcijskābi 3Si0
2

H
2
O jeb H

2
Si

3
0

7
utt.

Paaugstinātā temperatūrā silīcij skābes pilnīgi zaudē ūdeni,
pārvēršoties porainā masā - amorfajā silīcija dioksīdā.

Silīcij skābes pieder pie ļoti vājām skābēm. Tās iegūst
silikātu šķīdumu reakcijās ar skābēm:

Na
2
Si0

3
+ H

2
S0

4
-* Na

2
S0

4 + H
2
Si0

3 ļ

Atkarībā no silikātu un skābes šķīdumu koncentrācijas var

iegūt silīcij skābes koloidālus šķīdumus - solu vai gelu (t. s.

silikagels). Tos lieto papīra ražošanā un tekstilrūpniecībā, kā

arī par adsorbentiem ūdens attīrīšanā v. c.

Silikāti ir silīcijskābju sāļi, kurus atbilstoši skābju
nosaukumiem iedala metasilikātos, ortosilikātos, dimetasili-

kātos utt. Piemēram, Na
2
Si0

3
-nātrija metasilikāts, Ca

2
Si0

4
-

kalcija ortosilikāts, K
2
Si

2
0

5
- kālija dimetasilikāts. Silikātu

formulas raksta arī citā veidā, parādot oksīdu stehiometriskās

attiecības, piemēram, Na
2
Si0

3
jeb Na

2
O Si0

2, Ca
2
Si0

4
jeb

2CaO Si0
2,

K
2
Si

2
0

5 jeb K
2
O-2Si0

2.
Silikātu sastāvs mēdz būt

visai sarežģīts, jo tos var veidot vairāku metālu katjoni, kā arī
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dažādi anjoni (F~, Cl
,

OH
, COf", SO\~ v. c), piemēram,

MgCa[Si0 3]2 jeb MgOCaO-2Si0 2,
Al

2(OH, F) 2[Sio
4].

Silikāti dabāir izplatītākā minerālu klase (ap 500 minerālu),
kuru kopējā masas daļa Zemes garozā ir ap 75 %. Visbiežāk

sastopamie silikāti ir t. s. alumosilikāti (sk. 203. lpp.). Izplatīti ir

arī minerāli azbests, talks (sk. 184. lpp.).

Silikātus iegūst, sakausējot Si0
2 kopā ar metālu oksīdiem,

bāzēm vai karbonātiem.

Silikāti ir bezkrāsainas vai arī dažādas nokrāsas

kristāliskas vielas. Tie veido arī dārgakmeņus, piemēram,
topāzu Al

2
(OH, F)

2
[SiOJ, berilu 3BeOAl

2
0

3
-6Si0

2, granātu

3CaOAl
2
0

3
-3Si0

2.
Berila paveidi ir smaragds, kas satur

hroma(in) piemaisījumus, un akvamarīns, kas satur dzelzs

piemaisījumus.

Silikātiem raksturīgs neliels blīvums (2...4g/cm3
), to

kušanas temperatūra ir no 750 līdz 2000 °C. Vairums silikātu

ūdenī nešķīst. Izņēmums ir sārmu metālu silikāti, kas ūdens

šķīdumos stipri hidrolizējas un veido sārmainu vidi:

2Na+
4- SiOi" 4- 2H

2
0 +± 2Na+

+ 20H" 4- H
2
Si0

3

Ūdenī šķīstošie silikāti reaģē pat ar vājām skābēm, tāpēc,
piemēram, Na

2
Si0

3
gaisā pakāpeniski pārvēršas par Na

2
C0

3

(ķarbonizējas):

Na
2
Si0

3
4- H

2
O 4- C0

2
Na

2
C0

3
+ H

2
Si0

3

t Šķīstošie silikāti reaģē ar citu sāļu šķīdumiem:

Na
2
Si0

3
4- MgS0

4
-* Na

2
S0

4
4- MgSi0

3 ļ

Nešķīstošie silikāti ir ķīmiski stabilas vielas, taču daudzi

silikātieži atmosfēras ietekmē lēnām sairst jeb sadēdē:

K
2
O Al

2
0

3
-6Si0

2
4- C0

2
4- 2H

2
0 -� K

2
C0

3
4- 4Si0

2 +

ortoklazs + Al
2
0

3
2Si0

2
-2H

2
0

kaolīns

Lielākā daļa silikātu reaģē ar fluorūdeņražskābi. Tam par
iemeslu ir silīcija tieksme savienoties ar fluoru:

Na
2
0 Cao-6Si0

2 4- 28HF 2NaF 4- CaF
2 4- 6SiF

4
4- 14H

2
0

stikls

Silikātus saturošus iežus, piemēram, granītu, lieto celt-

niecībā. Visvairāk silikātu izmanto silikātu rūpniecībā (sk. 563.

lpp.) stikla, cementa un keramikas izstrādājumu ražošanai.

Vizla un azbests ir vērtīgi termoizolācijas un elektroizolācijas
materiāli. Diemžēl azbesta putekļu ieelpošana izraisa saslimša-

nu ar vēzi. Kaolīnulieto par pildvielu gumijas, papīra un krāsu

rūpniecībā. Alumosilikātus ar irdenu struktūru izmanto par
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katalizatoru nesējiem un par adsorbentiem gāzu attīrīšanai, kā

arī ūdens mīkstināšanai. Koncentrētu Na
2
Si0

3
ūdens šķīdumu

(šķidro stiklu) lieto papīra, koksnes, audumu un pat grunts
piesūcināšanai, lai tie kļūtu izturīgāki. Tas nepieciešams arī

skābj izturīga cementa un betona ražošanai, silikātlīmju un

silikātkrāsu izgatavošanai.

Silicīdi ir silīcija savienojumi ar metāliem. To sastāvs ir

nenoteikts. Tas var būt no MeSi
8

līdz Me
B
Si. Silicīdus iegūst

metālu reakcijās ar Si vai Si0
2 augstā temperatūrā. Vispirms

rodas silīcijs:

2Mg 4- Si0
2

2MgO + Si

Ja metāls ir pārākumā, tas reaģē ar Si, veidojot silicīdu:

2Mg + Si Mg2
Si

vai

4Mg + Si0
2

2MgO 4- Mg
2
Si

IA un lIA grupas metālu (arī Cv) silicīdi ir termiski un

ķīmiski nestabili savienojumi, tie reaģē ar ūdeni un

atšķaidītām skābēm, izdalot silīcij ūdeņradi SiH
4,

piemēram,

Mg2
Si 4- 4HCI - 2MgCl

2
4- SiH

4
T

Pārējo metālu silicīdi ir cieti, grūti kūstoši, termiski un

ķīmiski stabili savienojumi. Daļa no tiem ir pusvadītāji (CaSi 2,

MnSi
2
) vai supravadītāji (V

3
Si).

Silicīdus izmanto korozij izturīgu un termoizturīgu materi-

ālu iegūšanai, metālu kausējumu dezoksidēšanai, kā arī elek-

trotehnikāun elektronikā.

Silīcij ūdeņraži jeb silāni pēc uzbūves līdzīgi ogļ-

ūdeņražiem (sk. 379. lpp.), bet tie neveido garas ķēdes. Pēdējais

homologu rindas Si„H2n+2 pārstāvis ir heksasilāns Si
6
H,

4.

Silānus iegūst, iedarbojoties uz silicīdiem ar skābēm (sk.

iepriekš).
Monosilāns SiH

4
un disilāns Si

2
H

6
ir gāzes, trisilāns Si

3
H

8

un tetrasilāns Si
4
H

10
- šķidrumi, bet pentas.ilāns Si

5
H

ļ2
un

heksasilāns Si
6
H

14
- cietas vielas. Tie ir toksiski savienojumi ar

nepatīkamu smaku. Visi silīcij ūdeņraži ir ķīmiski nestabili, tie

gaisā uzliesmo pat ar sprādzienu:

SiH
4

4- 20
2

-» Si0
2

4- 2H
2
0

Ūdenī silāni hidrolizējas, bet inertā vidē un nedaudzpaaug-

stinātā temperatūrā (« 400 °C) sadalās:

Si
2
H

6
4- 4H

2
0 -+ 2Si0

2
4- 7H

2
T

SiH
4

Si 4- 2H
2 1

Silānus izmanto tīra Si iegūšanai.
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Silīcija tetrafluorīds SiF
4
ir bezkrāsaina gāze ar

asu smaku. Tas reaģē ar ūdeni:

SiF
4

+ 3H
2
0 - H

2
Si0

3
4- 4HF

SiF
4

4- 2HF - H
2[SiF6

] 2

3SiF
4

4- 3H
2
0 - H

2
Si0

3 4- 2H
2[SiF6]

Heksafluorsilīcij skābe H
2
SiF

6
pieder pie stiprām

skābēm. Šī skābe un tās sāļi -heksafluorsiiikāti - ir

indīgi. Na
2
[SiF

6
]un Ba[SiF6] izmantopar insekticīdiem un par

defoliantiem (augu atlapošanas preparāti). Cinka, magnija un

alumīnija heksafluorsilikātus lieto ūdensnecaurlaidīgu celtnie-

cības materiālu ražošanai.

Silīcija tetrahlorīds SiCl
4

ir gaistošs šķidrums,
kas pilnīgi hidrolizējas pat mitrā gaisā, veidojot biezus dūmus:

SiCl
4

-f 3H
2
0 - H

2
Si0

3
4- 4HCI|

SiCl
4

izmanto mākslīgo dūmu iegūšanai un silīcij organisko

savienojumu sintēzei.

Silīcija karbīds jeb karb orund s SiC ir bezkrā-

saina (piemaisījumu dēļ tumšpelēka), kristāliska viela, kas

cietības zinā atpaliek tikai no dimanta un borazona. SiC ir

ķīmiski un termiski stabila viela = 2830 °C). To iegūst
elektrokrāsnīs « 2000 °C temperatūrā, karsējot noteiktās attie-

cībās sagatavotu kvarca smilšu un koksa maisījumu:

Si0
2

4- 3C SiC 4- 2CO|

SiC ir vērtīgs mākslīgais abrazīvais materiāls.

3.14.3. Germānijs

Atrašanās dabā. Germānijs ir izkliedēts elements, jo
sastopams dažāda veida silikātos, sulfīdos, naftā un oglēs.
Gemiānija minerāli ir argirodīts Ag

B
GeS

6, germanīts

Cu
3
GeS

4,

legūšana. Germāniju iegūst no brūnogļu pelniem vai

attiecīgām rūdām, iedarbojoties uz tām ar sālsskābi. Tā iegūst
gaistošu GeCl

4,
kuru hidrolizē un iegūto Ge0

2
reducē ar H

2
:

GeCl
4

4- 2H
2
0 -+ Ge0

2
4- 4HCI •

Ge0
2

4- 2H
2

Ge + 2H
2
G|

īpašības. Germānijs ir sudrabpelēks, ciets, ļoti trausls

metāls. 650 °C temperatūrā tas kļūst plastisks. Paaugstinot

temperatūru, Ge elektriskā pretestība ievērojami pazeminās
(« 5 % uz 1 °C). Germānijs ir pusvadītājs.

K. A. Vinklers 1886. gadā,
kvantitatīvi analizējot Saksijā.
Freiburgas tuvumā, atrasto mi-

nerālu argirodītu 4Ag
2

SGeS
2,

atklāja elementu, kuru nosauca

par germāniju (lat. Germania -

Vācija).

K. A. Vinklers (1838-1904)
bija vācu ķīmiķis. No 1873. līdz
1902. gadam viņš strādāja par

ķīmijas profesoru Freiburgas
Kalnu akadēmijā. Vinklers anali-

zējis daudzus minerālus, noteicis

atommasu niķelim un kobaltam,
atklājis iespēju S0

2
katalītiski

oksidēt par S0
3,

pētījis oksīdu

un karbonātu reducēšanu ar

magniju.
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Parastos apstākļos germānijs gaisā neoksidējas, bet paaug-

stinātā temperatūrā (« 700 °C) tas reaģē ar gaisa skābekli,

halogēniem, sēru:

Ge + 0
2

Ge0
2

Ge + 2C1
2

——GeCl
4

Ge + 2S GeS
2

Ar ūdeņradi germānijs nereaģē.

Sakausējot germāniju ar metāliem, iegūst germanīdus:

2Mg 4- Ge Mg
2
Ge

Germānijs nereaģē ar ūdeni, sālsskābi un atšķaidītu sēr-

skābi, taču germāniju oksidē koncentrēta H
2
S0

4, atšķaidīta un

koncentrēta HN0
3,

kāarī oksidētāji, piemēram, H
2
0

2
sārmainā

vidē:

Ge 4- 2H
2
S0

4
- Ge0

2 4- 2S0
2 1 + 2H

2
0

3Ge 4- 4HN0
3

4- H
2
O -* 3H

2
Ge0

3
4- 4NO|

Ge 4- 2KOH 4- 2H
2
0

2
- K

2
Ge0

3 4- 3H
2
0

Germāniju visvairāk izmanto par pusvadītāju radio un

televīzijas iekārtās, skaitļošanas un radiolokācijas ierīcēs, mēr-

iekārtās v. c. To lieto arī pretestības termometru, kā arī

keramikas un metālu sakausējumu ražošanā.

Germānija savienojumi. Germānij a(II) savie-

nojumi GeO, Ge(OH)2 un tiem atbilstošie sāļi ir nestabili

amfotēri savienojumi ar izteiktām reducējošām īpašībām.
Visstabilākie ir germānija(lV) savienojumi. Germānij a

dioksīds GeO
2
ir balta, kristāliska viela. Tam piemīt amfo-

tēras īpašības:

Ge0
2

+ 4HCI - GeCl
4

+ 2H
2
0

Ge0
2

4- 2NaOH -£-»■ Na
2
Ge0

3 + H
2
O

Na
2
Ge0

3
ir nātr i j a germanāts, kas ūdens šķīdumā

eksistē nātrija heksahidroksogermanāta Na
2
[Ge(OH)

6
] veidā.

GeO
2

lieto speciālu optisko stiklu ražošanā.

Germānij a(IV) halogenīdi ir kovalenti savie-

nojumi. GeCl
4

izmanto germānija dioksīda (sk. 225. lpp.) un

germānijūdeņražu iegūšanai.
Germānijūdeņražijeb ģermāni pēc sava sastāva

līdzīgi silāniem. Ir pazīstami deviņi homologu rindas Ge„H
2n+2

pārstāvji (no monogermāna GeH
4

līdz nonagermānam Ge
9
H

20
).

GeH
4

ir gāze, bet pārējie germānijūdeņraži - šķidrumi

(Ge2 ...Ge4) un cietas vielas (Ges
...Ge

9). Tie ir indīgi savieno-

jumi. Ģermāni ātri sadalās par germāniju un ūdeņradi, tāpēc

tos inertā atmosfērā izmanto sevišķi tīra germānija iegūšanai.
Saskaroties ar gaisu, ģermāni sadeg.
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3.14.4. Alva

Atrašanās dabā. Svarīgākie alvu saturošie minerāli ir

kasiterīts jeb alvas akmens Sn0
2

un stannīti jeb
alvas kolčedāns Cu

2
FeSnS

4.

Alvas rūdas koncentrētas

Klusā okeāna rietumu daļai pieguļošajā teritorijā, kā arī

Kazahijā, Bolīvijā, Zairā, Nigērijā.

legūšana. Alvu iegūst no rūdām, kas pēc bagātināšanas un

ķīmiskas apstrādes satur « 30...70 % Sn0
2 (masas daļās).

Alvas dioksīdu reducē ar CO.

īpašības. Vienkāršas vielas veidāalvai ir trīs modifikācijas:
a-Sn, /3-Sn un y-Sn (sk. 3.9. tabulu).

3.9.tabula

Alvas modifikācijas

Alvas sakausējumus (bron-
zu) pazina šumerā 4000 gadu
p.m. ē. Alvu sāka iegūt ap 1800.

gadu p.m.ē. Ķīnā un Japānā.
Alvas nosaukums latīņu valodā

stannum ir atvasināts no san-

skrita valodas vārda sta -ciets.
Šī elementa un metāla latviskais

nosaukums, šķiet, cēlies no

vārda, ko lieto krievu valodā, -

onoßo.

Alvas modifikāciju maiņu var attēlot ar šādu shēmu:

„

13,2 °C
„ „

161,0 °C
„

a-Sn ī=± fi-Sn ī=t y-Sn

Alva parastajos apstākļos ir sudrabbalts, mīksts metāls

(/?-Sn). To liecot, dzirdams raksturīgs troksnis - krakšķis jeb
t. s. "alvas kliedziens", kas rodas, alvas kristāliem beržoties

citam garcitu. Alva ir viegli velmējama un stiepjama, tāpēc no

tās var izveidot foliju - staniolu. Temperatūrā, kas zemāka par

13,2 °C, baltā alva sāk pārvērsties pelēkajā alvā (a-Sn). Ar to

izskaidrojama pelēku, irdenu plankumu rašanās uz alvas

izstrādājumiem. Šo parādību sauc par alvas mēri, kas pēc a-Sn

kristalizācijas centru izveidošanās var progresēt arī parastajos

apstākļos. To veicina Zn un AI piemaisījumi, bet kavē Bi, Sb un

Pb piemaisījumi. Alvas mēris visstraujāk noris -33 °C tempe-

ratūrā, kad baltā alva momentāni sairst par pelēku pulveri.

Tāpēc alva ir jāsargā no zemām temperatūrām. Process

a-Sn -* /J-Sn parastajos apstākļos praktiski nenoris, to panāk,
pelēko alvu karsējot līdz 200°C.

3. dala

Modifikācija p, g/cm3 Kristālrežģa veids īpašības

a-Sn-

pelēkā alva

gri-
bai tā alva

y-Sn -

trauslā alva

5,75 Kubiskais Pelēks pulveris

7,29 Tetragonālais Sudrabbalts me-

tāls

6,54 Rombiskais Trausls metāls,

kuru > 160 °C

viegli saberzt

pulverī
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3.10. att. Alvas servīze

(19. gs.). No alvas izgata-

voja arī rotaļlietas, pie-
mēram, alvas zaldāti-

ņus.

Alvu pārklāj blīva alvas dioksīda aizsargkārtiņa, tāpēc ar

skābekli, halogēniem un sēru tā reaģē tikai paaugstinātā

temperatūrā:

Sn + 0
2

Sn0
2

Sn + 2C1
2

SnCl
4

Sn + 2S SnS
2

Alva nereaģē ar H
2J

N
2, Si, C.

Alva oksidējas sālsskābes šķīdumā, šo procesu veicina 0
2

klātbūtne:

Sn + 2HCI - SnCl
2

4- H
2 |

Sn + 4HCI 4- 0
2

-> SnCl
4

4- 2H
2
0

Alvu oksidēarī HN0
3

šķīdums:

2Sn 4- BHN0
3
- 3Sn(NO3)2 4- 2NO f4- 4H

2
0

Ar koncentrētu HN0
3

un H
2
S0

4
alva reaģē šādi:

Sn 4- 4HN0
3

-� H
2
Sn0

3
4- 4N0

2
T 4- H

2
O

alvskābe

Sn 4- 4H
2
S0

4
Sn(SO

4
)
2

4- 2S0
2 f + 4H

2
0

Alva reaģē ar sārmu ūdensšķīdumiem un kausējumiem:

Sn 4- 2KOH 4- 2H
2
0 - K

2
[Sn(OH)

4
] 4- H

2 |

Sn 4- 2KOH K
2
Sn0

2 + H
2 l

kālija
stannīts

Skābekļa 0
2

klātbūtnē šī reakcija noris šādi:

Sn 4- 2KOH 4- 0
2

—+ K
2
Sn0

3
4- H

2
O

kālija
stannāts

Izmantošana. Alvu lieto alvīta jeb baltā skārda ražošanai

un viegli kūstošu metālu sakausējumu iegūšanai (sk. 3.7.

nodaļu). Alvas foliju (staniolu) lieto kondensatoru izgata-
vošanā.

Aivas savienojumi. AI vas (II) oksīds SnO ir tumš-

brūna pulverveida viela. To iegūst, sadalot alvas(H) hidroksīdu

Sn(OH)
2

oglekļa dioksīda atmosfērā.

AI vas(II) hidroksīdu Sn(OH)
2
baltu nogulšņu veidā

iegūst alvas(II) sāļu un sārmu apmaiņas reakcijās. Tas ir

amfotērs savienojums, jo reaģē arī ar sārmiem, veidojot
tetraMdroksostannītu:

Sn(OH)2 4- 2KOH - K
2
[Sn(OH)

4]

3. dala
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No alvas(II) sāļiem vislielākā praktiskā nozīme ir

SnCl
2
-2H

2
0. Tā ir bezkrāsaina, kristāliska viela, kas paaugsti-

nātā temperatūrā vai ūdens šķīdumā hidrolizējas:

SnCl
2

4- H
2
O i± Sn(OH)CI + HCI

Alvas(II) hlorīds ir spēcīgs reducētājs:

2FeCl
3

4- SnCl
2

-> 2FeCl
2

4- SnCl
4

2HgCl2 + SnCl
2

-» SnCl
4

4- Hg2
Cl

2 ļ

Hg2
Cl

2
+ SnCl

2
- SnCl

4
+ 2Hg

Alvas(II) hlorīdu izmanto par reducētāju organiskajā
sintēzē un par kodinātāju tekstilrūpniecībā.

Alvas(TV) savienojumi ir stabilāki par alvas(II) savieno-

jumiem. Alvas(lV) oksīds kūst 2000 °C temperatūrā, tas

ir inerts pret skābju un bāzu ūdens šķīdumu iedarbību, taču

kausējumā ar sārmiem tam izpaužas skābes īpašības:

Sn0
2

4- 2NaOH Na
2
Sn0

3
+ H

2
O

nātrija

stannāts

Sn0
2
lieto termiski stabilu glazūru un emalju izgatavošanai.

Alvas(lV) oksīda hidrāts ir amfotērs savieno-

jums, bet skābās īpašības tam izteiktas vairāk, tāpēc to

sauc par alvskābi. Alvskābei ir divas modifikācijas:
a-alvskābe un /f-alvskābe. oi-alvskābi iegūst no alvas(lV)
hlorīda:

SnCl
4

4- 4NH
4
OH - H

2
Sn0

3 ļ4- 4NH
4
CI 4- H

2
O

Veidojas baltas a-alvskābes nogulsnes.
H

2
Sn0

3
var uzskatīt par alvas(lV) hidroksīdu Sn(OH)

4,
kas

zaudējis vienu molekulu ūdens. Izžūstot alvskābe zaudē visu

ūdeni un veido alvas(lV) oksīdu.

Alvskābes sastāvs ir mainīgs, tāpēc pareizāk to attēlot ar

formulu mSn0
2
nH

2
0.

a-alvskābe ir amfotērs savienojums:

H
2
Sn0

3
4- 4HCI -> SnCl

4
4- 3H

2
0

H
2
Sn0

3
4- 2NaOH 4- H

2
O -t Na

2
[Sn(OH)

6]

H
2
Sn0

3
4- 2NaOH Na

2
Sn0

3
4- 2H

2
0

Alvskābes sāļus sauc par stannātiem.

fi-alvskābi iegūst, iedarbojoties uz alvu ar koncentrētu

slāpekļskābi:

Sn 4- 4HN0
3
- H

2
Sn0

3
4- 4N0

2| + H
2
O

nereaģē ne ar skābēm, ne ar sārmu šķīdumiem,
taču kausējumā ar sārmiem tā veido stannātus.
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Alvas(lV) hlorīds SnCl
4

ir šķidrums, kura viršanas

temperatūra ir 113,7 °C. Rūpniecībā to iegūst, alvotā skārda

atkritumus apstrādājot ar hloru. SnCl
4 gaisā kūp, jo mitruma

iedarbībā tas hidrolizējas:

SnCl
4

+ 3H
2
0 -» H

2
Sn0

3
+ 4HCI|

SnCl
4

lieto par dūmus veidojošu vielu.

Alvas(lV) sulfīds SnS
2

ir zeltaini dzeltena, kristā-

liska viela. To lieto par zelta krāsas pigmentu koka un ģipša

izstrādājumu pārklāšanai, tāpēc alvas(lV) sulfīdu sauc arī par

vizuļzeltu.
Alvas(lV) hidrīds SnH

4
jeb stannometāns ir bezkrāsaina,

ļoti indīga un nestabila gāze, kas pakāpeniski sadalās:

SnH
4

-* Sn + 2H
2

SnH
4 iegūst no stannīdiem.

Mg2
Sn + 4HCI -+ SnH

4 | + 2MgCl
2

Svins ir metāls, ko cilvēce

pazīst vismaz 8500 gadu. Jau

Senajā Grieķijā ap 20 000 vergu

gadā ieguva vairākus tūkstošus

tonnu svina. 3. gadsimtā p. m. ē.

romieši sāka šo metālu lietot

ūdensvadu izgatavošanai.

3.14.5. Svins

Atrašanās dabā. Svins ir sastopams tikai rūdās, no kurām

svarīgākā ir svina spīde (galenīts) PbS.

legūšana. Svinu iegūst no svina spīdes, to vispirms apde-

dzinot:

2PbS + 30
2
- 2PbO + 2S0

2
1

legūto svina(ll) oksīdu reducē ar oglekļa(H) oksīdu.

īpašības. Svins ir samērā mīksts, bet smags metāls ar

zilganpelēku spīdumu. To pārklāj blīva svina(ll) oksīda aiz-

sargkārtiņa, tāpēc ar skābekli, halogēniem un sēru tas reaģē
tikai paaugstinātā temperatūrā, veidojot atbilstošus svina(ll)
savienojumus.

Skābekļa klātbūtnē svins lēni reaģē ar ūdeni un sairst:

2Pb + 2H
2
0 +0

2
-> 2Pb(OH)

2

Ciets ūdens uz svinu neiedarbojas, jo veidojas svina(ll)

sulfāta un svina(ll) karbonāta aizsargkārtiņa, taču dzeramā

ūdens saskare ar svinu nav pieļaujama, jo notiek arī šāda

reakcija:

2Pb + 4H
2
0 + 4C0

2
+0

2
- 2Pb

2+

+ 4HCO3 + 2H
2
0

Pb2+ joni ir kaitīgi. Tie uzkrājas kaulaudos, nierēs un

aknās, izraisot nervu, asinsrades sistēmas un gremošanas
trakta bojājumus.

Uz svinu neiedarbojas sālsskābe un sērskābes šķīdums, jo

veidojas nešķīstoši sāļi, taču labi tas reaģē ar etiķskābi, slā-

pekļskābi un karstu sērskābi (1:1):
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Pb + 2CH
3
COOH - Pb(CH

3
COO)

2
+ H

2
|

Pb 4- 4HN0
3
- Pb(NO 3)2

4- 2N0
2| 4- 2H

2
0

konc.

3Pb 4- BHN0
3

-> 3Pb(NO
3
)
2

4- 2NOT + 4H
2
0

škīd.

Pb 4- 3H
2
S0

4 Pb(HSOJ2
4- S0

2 T + 2H
2
0

1:1

Svins reaģē ar sārmu šķīdumiem, veidojot hidrokso-

plumbītus:

Pb 4- 4KOH 4- 2H
2
0 - K

4
[Pb(OH)

6
] 4- H

2 |

Svinu lieto dažādu sakausējumu (sk. 142. lpp.), skābes

akumulatoru, ložu un skrošu izgatavošanai. No svina ražo

aparatūru ķīmiskajai rūpniecībai un aizsargierīces pret radio-

aktīvo starojumu. Tīru svinu lieto benzīna antidetonatora -

tetraetilsvina Pb(C2
H

S )4 iegūšanai.
Svina savienojumi. Svin a (II) oksīdam PbO ir divas

modifikācijas - glets (dzeltens) un masikots (sarkandzeltens).

Tam ir amfotēras īpašības, taču bāziskās īpašības šim oksīdam

izteiktas vairāk:

PbO 4- 2HN0
3
- Pb(NO3

)
2

+ H
2
O

PbO + 4KOH 4- H
2
O K

4
[Pb(OH)

6]

PbO 4- 2KOH K
2
Pb0

2
4- H

2
O

Kālija plumbīts K
2
Pb0

2
atbilst brīvā veidā neeksis-

tējošai svinpaskābei H
2
Pb0

2. Ūdens šķīdumā tas veido kālija

heksahidroksoplumbītu K
4
[Pb(OH)

6
].

Svina(ll) oksīdu lieto speciālo stiklu un emaljas ražošanai,
kā arī citu svina savienojumu iegūšanai.

Svina(ll) hidroksīdu Pb(OH)2 iegūst no šķīsto-

šajiem svina(ll) sāļiem baltu nogulšņu veidā. Tam piemīt
amfotēras īpašības:

Pb(OH) 2
4- 2HN0

3
- Pb(NO3)2

4- 2H
2
0

Pb(OH)2
4- 4KOH - K

4[Pb(OH)6]

Pb(OH)
2

4- 2KOH K
2
Pb0

2
4- 2H

2
0

Svinaai) sāļi, izņemot Pb(NO
3
)
2

un Pb(CH
3
COO)

2,
slikti

šķīst ūdenī. PbCl
2

un Pbl
2

šķīdība paaugstinātā temperatūrā

ievērojami pieaug. Ja karstu, piesātinātu Pbl
2

šķīdumu pakā-

peniski atdzesē, tad izdalās šī sāls zeltaini kristāli t. s. zelta

lietus veidā.

Svina(ll) sulfāts PbS0
4

šķist koncentrētā sērskābē

un koncentrētos sārmu šķīdumos:

PbS0
4

4- H
2
S0

4
-> Pb(HSO4)2

PbS0
4

4- 6NaOH - Na
4
[Pb(OH)

6
] 4- Na

2
S0

4

Svina akumulatoru izlādējot
(galvaniskais elements), noris

šādas reakcijas:

anodā (—)

Pb 4- S0
4

~

PbS0
4

4- 2e~

katodā (+ )

Pb0
2 +S0 2

-4-4H + +2ff--

PbS0
4 4- 2H

2
0

Svina akumulatoru uzlādē-

jot (elektrolīze), noris šādas

reakcijas:

katodā (—)

PbS0
4 +• 2<T -Pb + S0

4

_

anodā (4-)

PbS0
4

4- 2H
2
0 -> Pb0

2
4-

-- S0
4

-

4- 4H +4- le~

Uzrakstiet akumulatorā no-

tiekošo oksidēšanās-reducēša-

nās reakciju summāro vienā-

dojumu I
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Svina(ll) hlorīdu (balts) izmanto hidrometalurģijā
un luminoforos. Svina(ll) sulfīdu lieto svina ražošanai un H

2
S

pierādīšanai (melnas nogulsnes):

H
2
S + Pb(NO3)2

-> PbSļ + 2HN0
3

Bāziskais svina(ll) karbonāts (PbOH)
2
CO

3

pazīstams kā baltais pigments - svina baltums. Svina(ll)
acetātu Pb(CH

3
COO)

2
sauc arī par svina cukuiu. To lieto

medicīnā.

Svina(lV) savienojumi ir nestabilāki par svina(H) savie-

nojumiem.
Svina(lV) oksīds Pb0

2
ir tumšbrūna pulverveida

viela ar amfotērām īpašībām, taču pārsvarā tam izteiktas

skābās īpašības:

CuO + Pb0
2

CuPb0
3

Sāļus, kas atbilst brīvā veidā neeksistējošai svinskābei

H
2
Pb0

3,
sauc par plumbātiem.

Visi svina(lV) savienojumi ir spēcīgi oksidētāji:

Pb0
2

4- 4HCI - PbCl
4

+ 2H
2
0

PbCl
4
- PbCl

2
+ C1

2 T
Pb0

2
+ 4HCI -> PbCl

2
+ Cl

2
| 4- 2H

2
0

Pazīstami arī jauktie svina savienojumi - Pb
2
0

3
jeb

PbO-PbO
2 un Pb

3
0

4 jeb 2PbO Pb0
2. Svina mīniju Pb

3
0

4

lieto eļļas krāsās par sarkano pigmentu.

3.15. Elementu periodiskās sistēmas

VA (15.) grupa

3JA tabulu

VA (15.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3. dala
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Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu s itāvā

ļ
kārtas , sim-

nosaukums , ,

bols

sim- relatīvā
atomu

rādiuss,
blīvums,

kušanas

tempera-

viršanas

tempera-

tūra °C

oksidēšanas

■ pakāpe

jonu

rādiuss.
skaitlis bols atommasa

pm
g/cm

3

tūra, C pm

7 Slāpeklis
Fosfors

N 14,00674 70 1,2510-3 -210,01 -195,81 -m,+m,+v N 3~ 171

15 P 30,979762 110 1,82

(baltais)

44,2

(baltais)

280,50 -ni,+ra,+v P3~212

33 Arsēnj As 74,92159 121 5,72 ap 815

(3,65 MPa)

613 -m,+m,+v As3~222

(subli-

Antimons 121,75 141 6,69 630,5

mējas)

-m,+m,+v

+III.+ V

Sb
s+ 6251 Sfc 1637

83 Bismuts Bī 208,98037 146 9,79 271,0 1560 Bi 5+ 74
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3.15.1. Slāpeklis

Atrašanās dabā. Stabilu divatomu molekulu N
2

veidā

slāpeklis atrodas gaisā (tilpumdaļa 78,09 %). Slāpeklis ir visu

augu un dzīvnieku olbaltumvielu sastāvdaļa. Tas atrodams

akmeņoglēs un kūdrā, to satur arī daži minerāli, no kuriem

rūpnieciska nozīme ir Čīles salpetrim NaN0
3

un

Indijas salpetrim KN0
3.

legūšana. Rūpniecībā slāpekli iegūst, frakcionēti destilējot

sašķidrinātu gaisu, bet laboratorijā -nātrija nitrīta reakcijā ar

amonija hlorīdu:

NaN0
2 + NH

4
CI NaCl + NH

4
N0

2

NH
4
N0

2
2H

2
0 + N

2l

īpašības. Slāpeklis
#

ir bezkrāsaina gāze bez smakas. Tas ir

nedaudz vieglāks par gaisu, slikti šķīst ūdenī (1,54 g/100 g H
2
O

20 °C).

Slāpeklis parastajos apstākļos ir ķīmiski neaktīvs, jo tā

molekulā ir trīs nepolārās kovalentās saites. Parastajos apstāk-

ļos slāpeklis reaģē tikai ar litiju. Tačuaugstās temperatūrās tas

savienojas ar daudziem metāliem, nemetāliem un saliktām

vielām, piemēram,

6Li -f N
2
- 2Li

3
N

t°, p, kat.

N
2 + 3H

2
t=s± 2NH

3

N
2
+0

2
—+ 2NO

N
2

+ 2C C 2N
2

2KOH + 4C + N
2

2KCN + 2CO + H
2l

kānja
cianīds

Izmantošana. Slāpekli lieto galvenokārt amonjaka un nit-

rīdu sintēzei, metālu virsmas nitridēšanai. To izmanto inertas

vides radīšanai. Šķidru slāpekli lieto aukstumiekārtās.
Slāpekļa savienojumi. Slāpeklim un tā savienojumiem ir

liela nozīme dzīvajā dabā un tautsaimniecībā, taču rūpnieciski

izmantojamā slāpekļa savienojumu krājumi ir visai niecīgi. Tos

nenodrošinaarī slāpekļa riņķojuma process dabā(sk. 242. lpp.),

jo tikai daļa slāpekļa, kas ietilpst augu un dzīvnieku atliekās,

atgriežas augsnē. Pārējais slāpeklis ganpūšanas, gan degšanas

procesos izdalās N
2

veidā atmosfērā, tāpēc svarīga ir slāpekļa

savienojumu iegūšanas (slāpekļa saistīšanas) problēma. Mūs-

dienās tā ir atrisināta, realizējot amonjaka sintēzi no ūdeņraža
un gaisa slāpekļa (sk. 549. lpp.).

p, kat. t°

N
2

+ 3H
2

2NH
3

+ Q

Slāpekli bioloģiskos ekspe-
rimentos atklāja D. Rezerfords

1772. gadā. Tai pašā gadā to

ieguva arī D. Prīstlijs, sadalot

amonjaku, un 1773. gadā K. Šē-

le, pārbaudot gaisa sastāvu.

A. L. Lavuazjē šo gāzi, kas neuz-

tur ne degšanu, ne elpošanu,
ieteica nosaukt par azotu (gr.
azotikos - dzīvību neuzturošs).

Latīņu vārds nitrogenium nozīmē

salpetri (nitrātus) radošais.

3. dala
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ievērojot slāpekļa un ūdeņ-
raža relatīvās elektronegativi-
tātes vērtības (3,0 un 2,1),
amonjaka formulā pirmais būtu

jāraksta ūdeņradis: H
3

N. Taču

no šādas formulas var nepareizi
secināt, ka ūdens šķīdumos
amonjaks, tāpat kā H

2
S vai HCI,

atšķeļ protonu un ir skābe. Šī

iemesla dēļ, kā arī ievērojot
rakstības tradīciju, lUPAC reko-

mendē lietot formulu NH
3.

Jāpiebilst, ka pārējo šīs grupas

elementu savienojumiem ar

ūdeņradi formulas ir PH
3,

AsH
3,

SbH
3,

BiH
3 (atbilstošās elektro-

negativitātes vērtības ir P 2,1;
As 2,0; Sb 1,9 un Bi 1.9).

Amonjaka šķīdību ūdenī,

tāpat kā hlorūdeņraža šķīdību,
iespējams demonstrēt eksperi-
mentā "fontāns" (sk. 3.15. attēlu

271. lpp.), tikai indikatora

metiloranža vietā tad jālieto
fenoiftaleīns.

Amonjaks jeb ūdeņraža nitrīds NH
3

ir slāpekļa

savienojums ar ūdeņradi. Tā molekulā ir trīs kovalentās saites

un viens nedalīts elektronu pāris, kas pēc donorakceptora
mehānisma var veidot ceturto kovalento saiti:

H r H ļ
+

H : N : +H +
- H:N:H

H H

NH
4

+
sauc par amonija jonu. Tam ir pozitīvs lādiņš. Slā-

pekļa N oksidēšanas pakāpe amonija jonā ir -111, bet vērtība 4.

Amonjaks ir bezkrāsaina gāze ar asu smaku. Tas ir 1,7
reizes vieglāks par gaisu. Amonjaka kušanas temperatūra ir

-77,75 °C, bet viršanas temperatūra -33,35 °C. Pastāvot

samērā nelielam spiedienam (0,8 MPa), amonjaks viegli pār-
vēršas šķidrumā.

Amonjaks ļoti labi šķīst ūdenī (6,93-10* cm
3/100 g H

2
O

20 °C). legūto šķīdumu sauc par amonjakūdeni. Piesātināts

amonjakūdens satur « 40 % NH
3 (masas daļās).

Parastajos apstākļos amonjaks deg tikai tīrā skābekli:

4NH
3

+ 30
2
- 2N

2
4- 6H

2
0

Paaugstinātā temperatūrā un katalizatoru klātbūtnē tas

reaģē arī argaisa skābekli:

4NH
3

+ 50
2

r,kat
> 4NO + 6H

2
0

Šo reakciju izmanto slāpekļskābes ražošanā.

Amonjaka maisījums ar gaisu vai skābekli ir eksplozīvs.
Atšķirībā no VIA un VEĻA grupas nemetālu savienojumiem

ar ūdeņradi amonjakam nepiemīt skābju īpašības, taču tā

ūdeņraža atomus var aizvietot ar aktīvo metālu atomiem.

Veidojas amīdi MeNH
2,

imīdi MeNH, nitrīdi MeN, piemēram:

2Na 4- 2NH
3

2NaNH
2

+ H
2 |

2AI 4- 2NH
3

2AIN 4- 3H
2 f

Amonjaka ūdeņraža atomus varaizvietot arī ar halogēniem.
Veidojas halogēnu nitrīdi, amīdi un imīdi, piemēram:

NH
3

+ 3C1
2
- C1

3
N + 3HCI

NH
3

+ 2I
2

-> I
2
NH + 2HI

Paaugstinātā temperatūrā halogēni un citi oksidētāji amon-

jaka slāpekli oksidē līdz slāpekļa molekulām:

2NH
3

4- 3C1
2

——N
2

+ 6HCI

2NH
3

4- 3CuO N
2

4- 3Cu 4- 3H
2
0

3. dala
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Amonjaks saista protonus, veidojot amonija jonu NH
4

+

,

tāpēc amonjakam ir izteiktas bāziskas īpašības. Tas reaģē ar

skābēm, veidojot normālos un skābos amonija sāļus.

NH
3

4- HCI - NH
4
CI

NH
3
+H

+

+ Cl" - NH
4

+Cr

2NH
3

+ H
2
S0

4
- (NH

4
)

2
SO

4

2NH
3

4- 2H+
4- SOJ- -+ 2NH+ 4- S0

4

~

NH
3

4- H
3
P0

4
* NH

4
H

2
P0

4

NH, 4- H
+

4- H
2
PO; - NH

4
4- H

2
P0

4

Ķīmiskās pārvērtības noris arī amonjakūdenī, jo tam ir vāji
bāziska reakcija (pH = 11,77 1 M šķīdumā 18 °C)_. Veidojas
amonjaka hidrāts NH

3
H

2
O, taču amonjaks saista ari protonus,

kas niecīgā daudzumā atrodas ūdenī. Tāpēc palielinās OH-

jonu koncentrācija.

NH
3

4- H
2
O *± NH

4
4- OH"

Šī iemesla dēļ amonjakūdeni sauc arī par amonija hidr-

oksīda šķīdumu.

Amonjakūdenī notiekošie procesi ir apvienoti ķīmiskā līdz-

svara sistēmā:

NH
3

4- H
2
O <± NH

3
H

2
O *± NH

4
4- OH"

Zemās temperatūrās no amonjakūdens iespējams izdalīt

kristālhidrātu NH
3

H
2
O - -79 °C). Turpretim parastajā

un paaugstinātā temperatūrā no tā izdalās amonjaks, ko

izmanto amonjaka iegūšanai laboratorijā.

Amonjaks reaģē arī ar daudzām citām vielām, piemēram:

NH
3

4- C0
2

CO(NH
2
)

2
4- H

2
O

karbamīds

(urīnviela)

AIC1
3

4- 4NH
3

AIN 4- 3NH
4
CI

CuS0
4

4- 4NH
3
- [Cu(NH

3
)
4

]SO
4

tetramīnvara(ll)

sulfāts

Amonjaku lieto galvenokārt slāpekļskābes un minerālmēslu

(amonjakūdens, NH
4
N0

3, (NH4
)

2
SO

4;
NH

4
H

2
P0

4,
(NH

2
)
2
CO)

ražošanai. Šķidro amonjaku izmanto par siltumnesēju saldēša-

nas iekārtās. Amonjakūdeni, kurā amonjaka masas daļa ir

25 %, lieto ķīmijas laboratorijās, rūpniecībā, lauksaimniecībā,

mājsaimniecībā. 10 % amonjakūdeni sauc par ožamo spirtu, to

lieto medicīnā.

Amonija sāļi ir kristāliskas vielas, kas labi šķīst ūdenī.

Tos iegūst amonjaka reakcijās ar skābēm. Amonija sāļiem

piemīt īpašības, kas ir kopīgas ar citu attiecīgo skābju sāļiem.

3. dala
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Amonija sulfātu lieto par

minerālmēslojumu. Tā ražošanai

izmanto 78% sērskābes šķīdumu

un koksēšanas gāzi, kurā amon-

jaka tilpumdaļa ir 1 %. legūtajā

produktā slāpekļa masas daļa ir

20%. Aprēķiniet, cik liela masa

ir sērskābes šķīdumam un

cik liels tilpums ir koksēšanas

gāzei, kas nepieciešams 11

amonija sulfāta iegūšanai!
(897,42kg; 31 999,75 m 5.)

Taču tiem ir ari specifiskas īpašības: amonija sāļi ir ter-

miski nestabili, bet reakcijās ar sārmiem izdala amonjaku,
piemēram:

NH
4
CI *± NH

3
+ HCI

NH
4
H

2
P0

4
™—*■ NH

3 1 + H
3
P0

4

(NH4)2
SO

4 + 2NaOH £ Na
2
S0

4 + 2NH
3 1 +. H

2
O

Sārmu iedarbību uz amonija sāļiem izmanto amonija jonu

pierādīšanai (amonjaka smaka) un amonjaka iegūšanai
laboratorijā.

Amonija sāļus lieto par vērtīgu minerālmēslojumu.

Amonija nitrāts NH
4
N0

3
ir higroskopisks. Karsējot tas

sadalās, bet sausā veidā eksplodē jau 300 °C temperatūrā vai

pat no trieciena:

NH
4
N0

3
N

2
O 4- 2H

2
0

NH
4
N0

3
lieto eksplozīvu maisījumu gatavošanai (amonāls,

sk. 205. lpp.).

Amonija hlorīdu NH
4
CI (salmiaku) izmanto audumu

krāsošanā un galvaniskajos elementos. To lieto metālu oksīdu

pārvēršanai gaistošos savienojumos lodēšanas un metināšanas

procesos:

4CuO 4- 2NH
4
CI -C*r 3Cu 4- CuCl

2
f+N2 T 4- 4H

2
0

Fe
3
0

4
4 8NH

4
CI FeCl

2 1 4- 2FeCl
3

T + 8NH
3

1 4 4H
2
0

Amonija karbonāts (NH
4
)
2
C0

3
ir nestabila viela:

(NH4
)
2
C0

3
- NH

4
HC0

3
4- NH

3 1

NH
4
HC0

3
- amonija hidrogēnkarbonāts (briežraga sāls)

60 °C temperatūrā sadalās:

NH
4
HC0

3
NH

3 T + H
2
O 4- C0

2 T

Šo sāli lieto konditorejas izstrādājumu gatavošanā par

mīklas izcēlēju.
H
V. ..

vH

Hidrazīns N
2
H

4 jeb ;N—N< ir bezkrāsains

šķidrums ar asu smaku (^už
= 2,0 °C). Tas sajaucas ar ūdeni

jebkurās attiecībās. Hidrazīnam, tāpat kā amonjakam, piemīt
bāziskas īpašības. Reakcijās ar skābēm tas veido hidrazonija

sāļus:

N
2
H

4
4- HCI - [N

2
H

S
]CI

N
2
H

4
4- 2HCI - [N2

H
6
]CI

2

3. dala
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Hidrazīns ir spēcīgs reducētājs, to izmanto organiskajā
sintēzē, gumijas un sprāgstvielu rūpniecībā, par komponentu
rakešdegvielās.
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Slāpekļūdeņražskābe HN
3 jeb H—N=N=N: ir

bezkrāsains šķidrums ar asu smaku. HN
3

un tās sāļi - azīdi ir

eksplozīvi (izņemot sārmu metālu azīdus). Svina(ll) azīdu

Pb(N
3
)
2

lieto detonatoros.

Slāpekļa oksīdu raksturojums dots 3.11. tabula

3.11. tabula

Slāpekļa oksīdu raksturojums

Slāpekļa(l) oksīds N
2
O irbezkrāsaina gāze ar vāju,

patīkamu smaržu. To iegūst no amonija nitrāta (sk. 236. lpp.).
N

2
O ir sāļus neradošs oksīds. Tas ir samērā stabils savieno-

jums, taču 500 °C temperatūrā sāk sadalīties:

2N
2
0 2N

2
+ 0

2

leelpojot nelielu daudzumuN
2
O, tiek nomākta sāpju sajūta,

tāpēc šo gāzi nereti lieto narkozei. Lielāks šīs gāzes daudzums

uzbudina nervu sistēmu un rada jautrības sajūtu, tāpēc
slāpekļa® oksīdu sauc arī par "smieklu gāzi".

Slāpekļa(ll) oksīds NO ir bezkrāsaina gāze bez

smakas. Tas slikti šķīst ūdenī. Dabā NO veidojas no gaisa
slāpekļa un skābekļa elektriskās izlādes (zibens) rezultātā.

Skābekļa klātbūtnē tas jau parastajos apstākļos pārvēršas par

brūnu gāzi - N0
2
:

N
2
+0

2

3000 °C
> 2NO

2NO + 0
2
- 2N0

2

Rūpniecībā to iegūst no amonjaka (sk. 234. lpp.), bet

laboratorijā - iedarbojoties uz varu ar slāpekļskābes šķīdumu

(1:1):

3Cu + BHN0
3

3Cu(NO
3
)
2

+ 2NO| + 4H
2
0

Normālos apstākļos (O°C.
0,1 MPa) sajauca 8 / NO un

3 / 0
2. Aprēķiniet iegūto vielu

daudzumu! {0,089 mol N,0
3;

0,179 mol N0
2

.)

Formula Nosaukums
Slāpekļa oksidē-

šanas pakāpe

N
2
0

NO

N
2
0

3

N0
2

Slāpekļa(I) oksīds

Slāpekļa(II) oksīds

Slāpekļa(III) oksīds

Slāpekļa(IV) oksīds,

slāpekļa dioksīds

Slāpekļa(V) oksīds

-90,9

-163,6

-102,0

-88,56

-151,73

3,5

+ 1

+ 11

+ III

-11,25 21,1 + 1V

N
2
O

s 30,0 47,0 +v
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Slāpekļa(ll) oksīds ir sāļus neradošs oksīds. Tam rakstu-

rīgas pievienošanas reakcijas:

2NO + Cl
2
- 2NOCI

nitrozilhlorīds

Slāpekļa(lll) oksīds N
2
0

3
ir tumšzils šķidrums.

Tas pastāv temperatūrās, kas zemākas par tā viršanas tempe-
ratūru (3,5 °C). Augstākā temperatūrā slāpekļa(Hl) oksīds

sadalās:

N
2
0

3
ī± NO t + N0

2 1

N
2
0

3
var iegūt, atdzesējot NO un N0

2 maisījumu (1:1).

Slāpekļa(m) oksīdam atbilst slāpekļpaskābe HN0
2.

Tā pastāv ļoti atšķaidītos ūdens šķīdumos, bet, šķīdumu kon-

centrējot, sadalās:

N
2
0

3
4- H

2
O - 2HN0

2

3HN0
2

HN0
3

+ 2NO| + H
2
O

Slāpekļpaskābes sāļus sauc par nitrī-

tiem. Kristāliski nitrīti ir samērā stabili un labi šķīst ūdenī

(izņēmums AgN0
2
). Nozīmīgākie ir sārmu metālu nitrīti, kurus

iegūst, sārmiem reaģējot ar NO un N0
2 maisījumu vai termiski

sadalot nitrātus:

2NaOH 4- NO + N0
2
- 2NaN0

2
4- H

2
O

2NaN0
3

2NaN0
2

4- 0
2 T

Slāpekļpaskābei un nitrītiem piemīt gan oksidētāja, gan
reducētāja īpašības, tāpēc šos savienojumus nereti lieto neor-

ganisko un organisko vielu sintēzē, piemēram, krāsvielu

ražošanā. NaN0
2

izmanto medicīnā asinsvadu paplašināšanai.

No bārija nitrīta šķīduma iegūst slāpekļpaskābi:

8a(N0 2)2
4- H

2
S0

4
-> BaS0

4ļ 4- 2HN0
2

Slāpekļa(lV) oksīds (slāpekļa dioksīds) N0
2 paras-

tos apstākļos ir sarkanbrūna, indīga gāze ar raksturīgu smaku.

Tas veidojas, slāpekļa(ll) oksīdam pievienojot skābekli. Labora-

torijā N0
2

iegūst, iedarbojoties ar koncentrētu slāpekļskābi uz

varu (sk. 241. lpp.).

Temperatūru intervālā no -11 °C līdz 140 °C slāpekļa(lV)
oksīds sastāv no slāpekļa dioksīda N0

2
un tā dimēra N

2
0

4

maisījuma, kurā atkarībā no temperatūras un spiediena N0
2

un N
2
0

4
molekulas atrodas noteiktā līdzsvara stāvoklī. Tempe-

ratūrā, kas augstāka par 140 °C, N0
2

sāk sadalīties.

Minētās slāpekļa(lV) oksīda pārvērtības attēlo šāda shēma:

N
2
0

4
k |~NO2 ļ k 2N0

2
k 2NO 4- 0

2

N
2
0

4

3. dala
f



239

-11 °C temperatūrā slāpekļa(lV) oksīds veido tikai dimēra

N
2
0

4
bezkrāsainus kristālus. Paaugstinot temperatūru, vielas

krāsas intensitāte pieaug, un intervālā no -11°C līdz 20 °C tā ir

gaiši brūns šķidrums, kur pārsvarā ir N
2
0

4 molekulas,

turpretim no 21 °C līdz 140 °C N0
2

un N
2
0

4
maisījums ir gāze,

kurā N0
2

saturs pakāpeniski pieaug (40 °C temperatūrā -31 %

N0
2,

100 °C temperatūrā -88 % N0
2,

140 °C temperatūrā -

100 % N0
2). N0

2
140 °C temperatūrā ir tumši brūna gāze.

Process 2N0
2

-» N
2
0

4
notiek arī tad, ja paaugstina spie-

dienu.

Slāpekļa(TV) oksīds labi šķīst ūdenīun reaģē ar to:

2N0
2

4- H
2
O «± HN0

2 + HN0
3

vai

3N0
2

+ H
2
O 2HN0

3
+ NO

Skābekļa klātbūtnē N0
2 reakcijā ar ūdeni veidojas slāpekļ-

paskābe:

4N0
2

+ 2H
2
0 +0

2
- 4HN0

3

Šo reakciju izmanto slāpekļskābes iegūšanai rūpniecībā.

Slāpekļa(lV) oksīds reaģē ar sārmu šķīdumiem:

2KOH 4- 2N0
2

—� KN0
2

+ KN0
3

+ H
2
O

Slāpekļa(TV) oksīdu lieto arī par oksidētāju:

S0
2

+ N0
2

—� S0
3

4- NO

Slāpekļa(V) oksīds N
2
0

5
ir bezkrāsaina, kristāliska

viela. To iegūst šādās reakcijās:

2HN0
3

+ P
2
0

5
- 2HP0

3
+ N

2
0

5

2N0
2

+ 0
3

-� N
2
0

5
N

2
0

5
+ 0

2

Slāpekļa(V) oksīdam atbilst slāpekļskābe:

N
2
0

5
- H

2
O 2HN0

3

N
2
0

5 4- 2NaOH -* 2NaN0
3

4- H
2
O

N
2
0

5
ir nestabils savienojums - tas pakāpeniski sadalās, bet

sakarsēts var pat eksplodēt:

2N
2
0

5
- 4N0

2
4- 0

2

N
2
0

5
ir spēcīgs oksidētājs un tāpēc ugunsnedrošs.

Slāpekļskābe HN0
3

ir "bezkrāsains šķidrums (p =

= 1,513 g/cm
3
,
t = 84,1 °C, = -41,6 °C). Šī skābe ir higro-

skopiska un gaisā kūp, jo tās tvaiki kopā ar gaisā esošo ūdens

tvaiku veido sīkus HN0
3 šķīduma pilieniņus. Slāpekļskābe

šķīst ūdenī jebkurās attiecībās. Pārdošanā esošajā koncen-

trētajā slāpekļskābē HN0
3

masas daļa ir ap 60 % (p -

= 1,37... 1,41 g/cm3 ).

3a dnls
»
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Cik liels tilpums ir amon-

jakam un gaisam, kas nepiecie-
šami vienas tonnas 60% slāpekļ-
skābes iegūšanai, ja iznākums ir

95% no teorētiskā iespējamā?

(224,56 m 3; 2138,67 m 3.)

Dabā nedaudz slāpekļskābes veidojas no gaisa slāpekļa,

negaisa elektriskajās izlādēs norisot šādām ķīmiskām pārvēr-
tībām:

N
2

NO N0
2

+"
2
°

. HN0
3

-f HN0
2

Augsnē slāpekļskābe veidojas nitrificējošo baktēriju darbī-

bas rezultātā (sk. 242. lpp.).

Rūpniecībā slāpekļskābi iegūst no gaisa slāpekļa šādā

ķīmisko pārvērtību virknē (sk. arī 545. lpp.).

N
2

NH
3

NO N0
2

+°
2

. HNO3

Laboratorijā slāpekļskābi iegūst no tās sāļiem:

NaN0
3

4- H
2
S0

4
NaHS0

4
4- HN0

3

konc.

HNO3 atdala, kondensējot tās tvaikus.

Slāpekļskābe pieder pie stiprām skābēm. Tai piemīt īpašī-

bas, kuras raksturīgas daudzām skābēm, kā arī specifiskas
īpašības. Koncentrēta slāpekļskābe ir nestabila -tā siltuma un

gaismas ietekmē sadalās:

4HN0
3

2H
2
0 4- 4N0

2 T + 0
2|

Izdalījies N0
2

šķīst skābē un piešķir tai brūnu krāsu.

Raksturīgākā slāpekļskābes īpašība ir tās nitrātjona oksidē-

šanas spējas. Atkarībā no apstākļiem slāpekļa reducēšanās

procesā var rasties šādi savienojumi:

HNO3 -> N0
2

-> HN0
2

-* NO -* N
2
O -N

2
-> NH

4

Slāpekļskābe reaģē ar visiem metāliem, izņemot zeltu un

platīnu. Slāpekļskābes reakcijās ar aktīvajiem un vidēji aktīva-

jiem metāliem iegūt ūdeņradi praktiski nav iespējams, jo
H atomi izdalīšanās momentā ir spēcīgi reducētāji. Atomāro

ūdeņradi oksidē nitrātjoni, veidojot ūdeni:

4Mg 4- BHNO3 - Mg(N0 3)2 4- 8H

8H 4- HNO3 - NH
3

+ 3H
2
0

NH
3

4- HN0
3

NH
4
N0

3

4Mg 4- 10HN0
3
- 4Mg(N0

3
)

2
4- NH

4
N0

3
4- 3H

2
0

Taču, ja aktīviem vai vidēji aktīviem metāliem (Ca, Mg, Zn)

uzlej nedaudz slāpekļskābes šķīduma (1:2), tad gāzveida reakci-

jas produktos tomēr var konstatēt arī ūdeņraža klātbūtni, jo
daļa no atomārā ūdeņraža nepaspēj oksidēties un izdalās brīvā

veidā.

Pārskats par slāpekļskābes reakcijām ar dažādiem metā-

liem ir dots 3.12. tabulā.

3. dala
3
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3.12. tabula

Slāpekļskābes reakcijas ar metāliem

Piemēram:

4Zn + lOHNO3 - 4Zn(NO
3
)
2

4- N
2
o| 4- 5H

2
0

konc.

Cv + 4HN0
3

-* Cu(NO
3
)
2

+ 2N0
2
| + 2H

2
0

4Mg + 10HNO
3

-+ 4Mg(N03
)
2

4- NH
4
N0

3
4- 3H

2
0

atšķ.

3Ag 4- 4HN0
3
- 3AgN0 3

4- NO| + 2H
2
0

atšķ.

Parasti vienlaikus rodas vairāki reducēšanas produkti.

Taču, koncentrētai slāpekļskābei reaģējot ar neaktīviem metā-

liem, piemēram, ar varu, veidojas gandrīz tikai N0
2.

Parastajā temperatūrā koncentrēta slāpekļskābe pasivē

alumīniju, dzelzi un dažus citus vidēji aktīvus metālus, jo uz to

virsmas izveidojas blīva oksīda aizsargkārtiņa, piemēram:

2AI + 6HN0
3
- A1

2
0

3
4- 6N0

2
T + 3H

2
0

Ļoti spēcīga oksidējoša iedarbība piemīt koncentrētas

slāpekļskābes un sālsskābes maisījumam (tilpuma attiecībā

1:3), ko sauc par karaļūdeni. Tas šķīdina pat zeltu un platīnu:

Au 4- HN0
3

4- 3HCI - AuCl
3

4- NO| 4- 2H
2
0

3Pt 4- 4HN0
3

4- 12HC1 - 3PtCl
4

4- 4NO| + 8H
2
0

Slāpekļskābe oksidē arī dažus nemetālus un citas vielas,

piemēram:

S4- 6HN0
3

-> H
2
S0

4
4- 6N0

2 | + 2H
2
0

3C 4- 4HN0
3

3C0
2 T + 4NO| 4- 2H

2
0

Uzrakstiet oksidēšanās-re-

ducēšanās reakciju vienādoju-
mus un izvietojiet koeficientus

šādā ķīmisko pārvērtību shēmā:

FeS
2 + HCi + HN0

3
-h.

-^FeCI
3
+ H

2
S0

4
+NO +H

2
Q

3. dala
9

Skābes Galvenie reducēšanas
Metāli

produktikoncentrācija

Koncentrēta 1. Sārmuun sārmzemju N
2
0 vai N

2

slāpekļskābe metāli, Mg, Zn

2. AI, Cr, Fe, Ni, Au, Pt, Ir,

Ta

Nereaģē vai

pasivējas

N02
3. Cu, Ag, Zn, Pb, Bi un citi

neaktīvi metāli

Atšķaidīta

slāpekļskābe

1. Sārmu un sārmzemju NH
4N03 (NH4

+

)
metāli, Mg, Zn, Fe

2. Cu, Ag, Sn, Pb, Bi un citi

neaktīvi metāli

NO
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Koncentrētas slāpekļskābes klātbūtnē uzliesmo kvēlojoša
ogle, terpentīns un pat zāģskaidas, vate, papīrs.

Slāpekļskābi izmanto slāpekļa mēslojumu, plastmasu, māk-

slīgo šķiedru, organisko krāsvielu, laku, ārstniecības vielu un

sprāgstvielu rūpniecībā, kā arī sērskābes ražošanā pēc nitrozes

metodes.

Slāpekļskābes sāļus sauc par nitrātiem. Tie ir parasta-
jos apstākļos pietiekoši stabilas kristāliskas vielas, kas ļoti labi

šķīst ūdenī.Nitrāti dabā sastopami reti (sk. 233. lpp.), tāpēc tos

iegūst no slāpekļskābes.
Ja nitrātus karsē temperatūrā, kas augstāka par to kušanas

temperatūru, tie sadalās. Aktīvo metālu nitrāti (X, N, Ca, Ba)

pārvēršas nitrītos, no vidēji aktīvo metālu, kā arī magnija un

vara nitrātiem rodas oksīdi, bet no neaktīvo metālu nitrātiem

(Ag, Hg) -metāli. Visās nitrātu sadalīšanās reakcijās izdalās

skābeklis:

2KN0
3

2KN0
2

+ 0
2 |

2Pb(NO
3
)
2

2PbO + 4N0
2 T + 0

2 |

2AgN0
3

2Ag + 2N0
2
| + 0

2 |

Nitrātu pazīšanai noder reakcija, kura noris, karsējot nit-

rāta, koncentrētas sērskābes un vara maisījumu. Šajā reakcijā
izdalās sarkanbrūna gāze N0

2
:

4NaN0
3 + 4H

2
S0

4 + Cv 4NaHS0
4 + Cu(NO3)2 +

+ 2H
2
0 + 2N0

2 T

Vislielākā nozīme ir nātrija, kālija, kalcija un amonija
nitrātiem, kurus ikdienā sauc arī par salpetriem. Visus šos

sāļus lieto lauksaimniecībā par vērtīgu mēslojumu.
NaN0

3
un KN0

3
lieto stikla rūpniecībā, kā arī pārtikas

rūpniecībā produktu konservēšanai. KN0
3

izmanto arī piro-
tehnikā un melnā pulvera izgatavošanai. Pulverim sprāgstot,
noris šāda reakcija:

2KN0
3

+3C + S —-—�* K
2
S + 3C0

2 1 + N
2 l

Slāpekļa riņķojums dabā. Par slāpekļa riņķojumu sauc

savstarpēji saistītus, apgriezeniskus procesus, kuros slāpeklis
no gaisa pāriet augsnē un no augsnes gaisā.

2

NH
3

un amonija sāļi —*■ HN0
3

un nitrāti

/
olbaltumvielas

Augi un dzīvnieki gaisa slāpekli uzņemt nevar, taču to spēj
saistīt augsnes baktērijas, kā arī gumiņbaktērijas, kas mājo uz

3. dala
f
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tauriņziežu (āboliņa, zirņu, lupinās v. c.) saknēm. Tās gaisa

slāpekli pārvērš amonija sāļos. Lielākā daļa NH
4

jonu (slāpek-
lis (-III)) nitrifikācijas baktēriju ietekmē oksidējas līdz

nitrātiem. Nedaudz slāpekļskābes veidojas negaisa laikā (sk.

237. lpp.) un tādējādi kopā ar lietus ūdeni nonāk augsnē.
Ūdenī šķīstošos amonija sāļus un nitrātus augi uzņem ar

sakņu sistēmu un sarežģītos bioķīmiskos procesos sintezē

aminoskābes un olbaltumvielas.

Olbaltumvielu trūdēšanas procesā veidojas amonjaks, no

kura atkal tiek sintezētas olbaltumvielas. Taču denitrifikācijas

baktēriju ietekmē, kā arī degšanas procesos daļa no slāpekļa

savienojumiem pārvēršas par N
2.

Daudz slāpekļa savienojumu
izskalojas no augsnes ar nokrišņu ūdeņiem.

Procesi, kuros augsnē nonāk slāpeklis, līdzsvarojas ar tiem

procesiem, kas izraisa slāpekļa zudumus. Taču cilvēka darbī-

bas rezultātā (lauksaimniecības kultūru ražas novākšana,
kurināmā un citu organisko vielu sadedzināšana) šis līdzsvars

tiek traucēts un slāpekļa daudzums augsnē samazinās. To

atjauno ar kūtsmēsliem un minerālmēslojumu.

3.15.2. Fosfors

legūšana. Fosforu iegūst no dabiskajiem fosfātiem - apatī-
tiem un fosforītiem, tos reducējot elektriskā lokakrāsnīs ar ogli
kvarca smilšu (Sio 2) klātbūtnē.

2Ca
3(P0 4

)
2

+ 5C + 6Si0
2

6CaSi0
3

+ 4P + 5C0
2 |

Atrašanās dabā. Nozīmīgākie dabiskie fosfora savienojumi
ir minerāli fosforīts Ca

3
(P0

4
)
2

un apatīti - Ca
3
(P0

4
)

2
CaF

2,

Ca
3(P04)2

CaCl
2. Lielas fosforīta atradnes ir Dienvidkazahijā,

bet apatīta atradnes - Kolas pussalā. Daudz šo minerālu ir arī

Tunisijā, Marokā un Floridā.

Fosforam ir svarīga nozīme visu organismu dzīvības proce-

sos. Neorganisko un organisko savienojumu veidā tas ietilpst
šūnu sastāvā. Dzīvnieku un cilvēka kauli satur « 5 % fosforu

(no sausnas), bet smadzenes - « 4 % (no sausnas). Augos tas

koncentrēts sēklās un augļos. Cilvēkam diennaktī nepieciešams
1,0 līdz 1,2 grami fosfora savienojumu veidā.

Fosfora alotropiskās modifikācijas. Nozīmīgākās fosfora

modifikācijas ir baltais, sarkanais un melnais fosfors (sk. 3.13.

tabulu).

Balto fosforu veido molekulu kristālrežģis, kas, tāpat kā

fosfora tvaiki, sastāv no tetraedriskām P
4

molekulām. Balto

fosforu uzglabā ūdenī, tam nedrīkst pieskarties ar roku, jo no

rokas siltuma tas var uzliesmot.

Sarkanais un melnais fosfors ir polimērveida vielas. Ja

sarkano fosforu karsē inertā vidē bez skābekļa piekļuves, tad
*

Fosforu (gr. phos- gaisma,
phoros - nesošs) atklāja vācu

alķīmiķis H. Brands 1669. gadā,
meklējot filozofu akmeni. Viņš
iztvaicēja urīnu un sauso atli-

kumu karsēja kopā ar kokogli un

smiltīm. Tā tika iegūta viela, kas
tumsā mirdzēja.

Aptuveni 1770. gadā
K. V.Šēle ieguva balto fosforu

no kaulu pelniem, kuri satur

Ca
3(P04)2.

Tos apstrādāja ar

slāpekļskābi, kalcija jonus at-

dalīja kalcija sulfāta veidā,
iegūtajai fosforskābei pielika
kokogli un destilēja. Sarkano

fosforu atklāja 1847. gadā,
melno fosforu - 1914. gadā.

K. V. Šēle (1742-1786)
bija zviedru farmaceits un ķīmi-
ķis. Viņš atklāja skābekli, hloru,
bāriju, mangānu, molibdēnu un

volframu.

3. dala
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3.11. att Baltā fosfora

molekulas uzbūves shē-

ma (1). Sarkanā fosfora

polimēra uzbūves shēma

(2).

tas nekūst, bet iztvaiko (sublimējas). Tvaikiem atdziestot, rodas

baltais fosfors.

Melno fosforu iegūst no baltā fosfora, karsējot to « 220 °C

temperatūrā, pastāvot augstam spiedienam (1200 MPa). Tas ir

līdzīgs grafītam. Melnais fosfors uzliesmo tikai 490 °C tempera-

tūrā. Tam piemīt pusvadītāju īpašības.
Izmantošana. Balto fosforu izmanto ortofosforskābes ražo-

šanai, to lieto arī degbumbās un dūmu aizsega radīšanai.

Sarkano fosforu izmanto galvenokārt sērkociņu ražošanā.

Sērkociņa galviņa sastāv no sēra, kālija hlorāta XCI0
3

un

katalizējošiem savienojumiem (Mno
2,

Fe
2
0

3
v. c). Sarkanais

fosfors kopā ar pildvielām pārklāj kastītes sānu virsmu. Berzes

rezultātā fosfors nedaudz uzliesmo un ierosina XCI0
3

sada-

līšanos. Tad aizdegas sērs un koksne:

2KCI0
3

2KCI + 30
2

T
S + 0

2
- S0

2

īpašības Baltais fosfors Sarkanais fosfors

Fizikālais stāvoklis Kristāliska cieta viela Pulverveida viela

Cietība Trausls < 15 °C < mīksts,

Krāsa

var griezt ar nazi

Bezkrāsains, biezā slānī Tumši sarkans

Smaka

iedzeltens

Ķiploku

1,83 g/cm
3

44,1 °C

Nav

Blīvums « 2,3 g/cm
3

t°

t° 275 °C » 430 °C

Nešķīst
Labi šķīst

sublimējas
Šķīdība ūdenī

Šķīdība sērogleklī

Nešķīst

Nešķīst

un eļļās
Uzliesmošanas 42 °C, sasmalcinātā veidā

uzliesmo istabas tempera-

Apmēram 260 °C

temperatūra
tūrā

Oksidējas grūtāk

nespīd
Nav indīgs

Spēja oksidēties Viegli oksidējas gaisā, izsta-

rojot gaismu (spīd)

Stipri indīgsCitas īpašības

260 °C

sarkanais
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Ķīmiskās īpašības. Fosfors ir aktīvs nemetāls. Tas deg tīrā

skābekli un gaisā, veidojot biezus fosfora(V) oksīda P
2
0

5

dūmus:

4P + 50
2

-> 2P
2
0

5

Skābekļa mazākumā veidojas fosfora(lH) oksīds P
2
0

3.

Fosfors reaģē ar hloru:

2P + 3C1
2

2PC1
3

PCI3 + Cl
2

-> PC1
5

Fosfora reakcija ar fluora noris kā eksplozija.

Reakcijās ar aktīviem metāliem fosfors veido noteikta

sastāva fosfīdus:

3Ca + 2P Ca
3
P

2

Ar ūdeņradi fosfors nereaģē. Ūdeņraža fosfīdu jeb fosfīnu

PH
3 iegūst metālu fosfīdu reakcijās ar ūdeni:

Ca
3
P

2
+ 6H

2
0 -* 3Ca(OH)2 + 2PH

3 1

Fosfors reaģē ar koncentrētiem sārmu šķīdumiem, to oksidē

arī slāpekļskābes šķīdums (32 %):

2P + 2NaOH + H
2
O -> Na

2
HP0

3
+ PH

3 |
3P 4- SHN0

3
+ 2H

2
0 -> 3H

3
P0

4
4- SNO|

Fosfora savienojumi. Fosfīns PH
3

ir bezkrāsaina,

indīga, nestabila gāze ar ķiploku smaku. Saskaroties ar gaisu,
tā uzliesmo un sadeg:

2PH
3

+ 40
2
- P.0

5
+ 3H

2
0

Metālu f0 s fīdi ir cietas vielas ar dažādu ķīmisko akti-

vitāti. Tā, piemēram, IA un lIA grupas metālu fosMi hidroli-

zējas (sk. iepriekš), veidojot fosfīnu, turpretim d elementu

fosfīdi ir stabilāki (tie nav stehiometriski savienojumi).
Metālu fosfīdus izmanto par pusvadītājiem' (GaP. InP), kā

arī par komponentiem dažos metālu sakausējumos, piemēram,
Cu

3
P alvas bronzā.

Fosfora halogenīdi ir nestabili savienojumi. Fos-

fora(III) un fosfora(V) hlorīds, kuri ir šķidras vielas, ūdenī

hidrolizējas:

PC1
3

+ 3H
2
0 - H3PO3 + 3HCI

PC1
5

4- 4H
2
0 - H

3
P0

4
+ SHCI

Fosfora oksīdi un fosforskābes. Fosfora(IlI) ok-

sīds P
2
0

3
(dimērs P

4
0

6
) un fosfora(V) oksīds P

2
0

5

(dimērs P
4
O,

0
) ir baltas, kristāliskas vielas, kuras enerģiski

3. dala
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3.12. att. Ortofosforskā-

bes uzbūves shēma (1).

Fosforpaskābes uzbūves

shēma (2). Trimetālfos-

forskābes uzbūves shē-

ma (3).

reaģē ar ūdeni un veido attiecīgi fosforpaskābi un metafosfor-

skābi HP0
3
:

P
2
0

3
+ 3H

2
0 - 2H

3
P0

3

P
2
0

5
+ H

2
O -> 2HP0

3

Paaugstinātā temperatūrā no P
2
0

5
veidojas ortofosfor-

skābe -H
3
P0

4
:

P
2
0

5 + 3H
2
0 2H

3
P0

4

Fosfora(V) oksīdu P
2
0

5
izmanto par spēcīgu ūdensatnēmēju

vielu.

Fo sf or p askābe H
3
P0

3
ir bezkrāsaina, kristāliska

viela ar izteiktām reducētajā īpašībām, piemēram:

H
3
P0

3
+ H

2
O -* H

3
P0

4
+ H

2
T

Karsējot H
3
P0

3
sadalās (disproporcionējas):

4H
3
P0

3
3H

3
P0

4 + PH
3 T

Metafosforskābe HP0
3 patiesībā ir polimēru (HPO 3)„

maisījums (n ir 3 līdz 8). Tā veido caurspīdīgu stiklveida masu.

Karsējot tās ūdens šķīdumu, iegūst ortofosforskābi:

(HPO
3
)„ + «H

2
0 nH

3
P0

4

Metafosforskābes ir indīgas.

Ortofosforskābe H
3
P0

4
ir bezkrāsaina, kristāliska

viela, kas ļoti labi šķīst ūdenī. Tās kušanas temperatūra

42,35 °C.

Pārdošanā ir 85 % ortofosforskābes ūdens šķīdums.

Laboratorijā ortofosforskābi var iegūt no fosfora, to oksi-

dējot ar 32 % HN0
3

šķīdumu:

3P -f SHN0
3

+ 2H
2
0 -> 3H

3
P0

4
+ SNO

Par ortofosforskābes ražošanu rūpniecībā sk. 546. lpp.
Ortofosforskābe ir vidēji stipra skābe, ūdens šķīdumā tā

disociē trīs stadijās:

H
3
P0

4
?± H+

+ H
2
P0

4

H
2PO; ?± H+

+ HP0
4

"

HP0
4

-

H
+

+ PO 3"

Ortofosforskābe veido normālos un skābos sāļus (sk.

turpmāk).
Paaugstinātā temperatūrā ortofosforskābe zaudē ūdeni un

veido poli fosforskābes. Vienkāršākā no tām ir difos-

forskābe jeb pirofosforskābe H
4
P

2
0

7,
kas vienīgā no poli-

fosforskābēm ir izdalīta brīvā veidā.

3, daļa
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Difosforskābes un trifosforskābes H
5
P

3
O

10
uzbūvi attēlo

šādas struktūrformulas:

O O

H-Ov |i |ļ O-H

\p__o—p<T
H—O O—H0—H

O O O

H-Ov || ļ| |! O-H

>P—O—P—Q—PC
H—0

X | O—H

OH

Polifosforskābju rašanos attēlo šādi vienādojumi:

2H
3
P0

4, H
4
P

2
0

7 + H
2
O

OH OH

I I

nH,PO4 ...—O—P—O—P—O—... +(n -1)H2
0

II
OH OH

Ortofosforskābi lieto fosfora minerālmēslu ražošanai (sk.
552. lpp.), barības koncentrātu un ārstniecības vielu ražošanai.

Polifosforskābes izmanto galvenokārt polifosfātu ražošanai.

Fosforskābju sāļi. Metafosforskābes sāļus sauc par meta-

fosfātiem. To sastāvs ir dažāds, piemēram, Na
3
P

3
0

9,

Na
4
P

4
0

12.
Metafosfatus izmanto galvenokārt ūdens mīkstinā-

šanai.

Ortofosforskābe veido trīs sāļu rindas - normālos

ortofosfātus
,

hidrogēnfosfātus un dihidro-

gēnfosfātus:

2H
3
P0

4 + 3Ca(OH)2 - Ca
3(P04)2 ļ -f 6H

2
0

H
3
P0

4
+ Ca(OH) 2

- CaHP0
4

4- 2H
2
0

2H
3
P0

4
4- Ca(OH)

2
-> Ca(H

2
PO

4
)
2

4- 2H
2
0

Ūdenī labi šķīst dihidrogēnfosfati, kā arī sārmu metālu un

amonija hidrogēnfosfati un fosfāti.

Normālos un skābos kalcija un amonija ortofosfatus

izmanto par minerālmēsliem. Fosforītmilti satur Ca
3(P0 4)2,

superfosfāts - Ca(H2
PO

4)2,
precipitāti - CaHP0

4,
amofoss -

NH
4
H

2
P0

4,
(NH4)2

HPO
4.

Polifosfātus iegūst no polifosforskābēm, kā arī kar-

sējot hidrogēnortofosfatu maisījumus, piemēram:

2NaH
2
P0

4
+ 2Na

2
HP0

4
Na

6
P

4
0

13
+ 3H

2
0

3. dala
>
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Polifosfātus izmantogalvanisko pārklājumu tehnikā. Sārmu

metālu polifosfati ietilpst mazgāšanas līdzekļos. Tie mīkstina

ūdeni, kā arī noder par korozijas inhibitoriem.

3.15.3. Arsēns

Arsēna (gr. arsēn - vīriš-

ķīgs, spēcīgs) savienojumi bija
pazīstami jau sirmā senatnē.

Zeltaini dzelteno As
2
S

3
Romas

impērijā lietoja matu iznīci-

nāšanai. Romas ķeizars Kaligula
mēģināja no tā iegūt zeltu.

Arsēna trioksīdu jau Bizantijas
galmā izmantoja sāncenšu noin-

dēšanai.Arsēnu ieguva ap 1250.

gadu vācu filozofs Alberts Lie-

lais (lat. Albertus Magnus. īstajā
vārdā Alberts von Bolštats).

Atrašanās dabā. Nozīmīgākie arsēna minerāli ir auri»

pigments As
2
S

3
un arsenopirīts FeAsS. Arsēna savie-

nojumi parasti atrodas krāsaino metālu rūdās piemaisījumu
veidā.

legūšana. Arsēnu iegūst no tā sulfidrūdu koncentrātiem:

FeAsS FeS 4- As vai

As
2
S

3
As

2
0

3

*° +C
.As

īpašības. Arsēnam ir vairākas alotropiskās modifikācijas.
Visstabilākais ir pelēkais arsēns - kristāliska viela ar metā-

lisku spīdumu. Tas samērā labi vada elektrisko strāvu,

« 613 °C temperatūrā sublimējas.

Parastajos apstākļos arsēns ir neaktīvs, to pārklāj blīva

oksīda As
2
0

3
aizsargkārtiņa. Paaugstinātā temperatūrā tas

reaģē ar daudziem metāliem, nemetāliemun ar skābēm, kuru

anjoni ir spēcīgi oksidētāji:

2As + 3C1
2

2AsCl
3

2As + 3S —As
2
S

3

3Mg + 2As Mg3
As

2

magnija
arsenīds

3As 4- SHN0
3

4- 2H
2
0 -> 3H

3
As0

4
4- SNO|

arsēnskābe

Arsēns nereaģē ar ūdeņradi. Ūdeņraža arsenīdu jeb aršīnu

AsH
3 iegūst no arsēna savienojumiem:

Mg3
As

2
4- 6HCI —� 3MgCl

2
4- 2AsH

3 f
As

2
0

3
4- 6Zn 4- 6H

2
S0

4
-» 6ZnS0

4
+ H

2
O 4- AsH

3
1

Arsēnu izmanto par leģējošu piedevu krāsaino metālu

sakausējumos, no kuriem gatavo lodīšu gultņus.
Arsēnasavienojumi. Arsīns AsH

3
ir bezkrāsaina indīga

gāze ar asu smaku. Paaugstinātā temperatūrā tas sadalās par

ūdeņradi un arsēnu. Arsēna tvaikiem sublimējoties, uz stikla

veidojas t. s. arsēna spogulis. Šo arsēna īpašību izmanto, lai

pierādītu pat niecīgus arsēna savienojumu daudzumus:

As
2
0

3
~> AsH

3
—--->• As

3. dala
i
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Metālu arsenīdi ir cietas, samērā stabilas vielas.

Dažus no tiem (GaAs, InAs) izmanto pusvadītāju tehnikā.

Arsēna halogenīdi ir šķidrumi (AsF 3,
AsCl

3 ) vai cietas vielas

(Asßr
3,

Asl
2
). Tie ir ļoti indīgi.

Arsēna oksīdi un arsēnskābes. Arsēns veido arsēna(in)
oksīdu As

2
0

3
un arsēna(V) oksīdu As

2
0

5 .

Arsēna(lll) oksīdu iegūst, karsējot arsēnu saturo-

šas rūdas. As
2
0

3
ir balta, kristāliska viela, kas kā spēcīga inde

(baltais arsēns, arseniks) pazīstama kopš seniem laikiem. To

izmanto stikla rūpniecībā stikla masas dzidrināšanai.

As
2
0

3
reaģē ar ūdeni un veido arsēnpaskābi:

As
2
0

3
+ H

2
O —� 2H

2
As0

3

Tā ir vāja skābe, kas eksistē tikai ūdens šķīdumos. Arsēn-

paskābei atbilst sāļi, kurus sauc par arsenītiem:

As
2
0

3
+ 6NaOH -� 2Na

3
As0

3
+ 3H

2
0

Arsēnpaskābe veido gan normālos, gan skābos sāļus.

Arsēna(V) oksīds As
2
0

5
ir balta, kristāliska viela.

Tam atbilst arsēnskābe H
3
As0

4,
taču šo skābi iegūst no

arsēna(lll) oksīda:

3As
2
0

3 4- 4HN0
3

4- 7H
2
0 - 6H

3
As0

4 + 4NO|

Arsēnskābi karsējot, iegūst arsēna(V) oksīdu:

2H
3
As0

4
As

2
0

5
+ 3H

2
0

Arsēnskābe ir kristāliska viela, kas labi šķīst ūdenī.Tā

pieder pie vidēji stiprām skābēm un veido gan normālos, gan
skābos sāļus, kurus sauc par arsenātiem.

Arsenītus un arsenātus, piemēram, Na
2
HAs0

3,

CaHAs0
3, Na

3
As0

4,
CaHAs0

4
v. c. lieto lauksaimniecībā par

insekticīdiem un fungicīdiem. Na
2
HAs0

4
lieto mazasinības un

nervu slimību ārstēšanā.

Arsēna preparātus plaši izmanto medicīnā bīstamu infek-

cijas sUmību un neirožu ārstēšanā. Zobārstniecībā tos lieto

nervu audunomērdēšanai (nekrotizācijai).

3.15.4. Antimons

Atrašanās dabā. Antimons sastopams galvenokārt poli-

metāliskajās rūdās sulfīda Sb
2
S

3
veidā (antimona spīde), retāk

tīrradņa veidā. Bagātākās antimona atradnes ir Kaukāzā,
Kazahijā, Čehoslovakijā, Japānā, Meksikā, ASV.

Antimons bija pazīstams jau
ap 3000. gadu p.m. ē. Ķīnā.
Sb

2
S

3 Mezopotāmijā, Senajā

Grieķijā, Ēģiptē un Romā lietoja
par uzacu krāsu. Arābi un vi-

duslaiku ārsti šo vielu nosauca

par antimonu (gr. antimonos -

tāds, kas nav viens pats, t. i.,
atrodas kā piemaisījums citos

minerālos). Simbols Sb ir atvasi-

nāts no minerāla Sb
2

S
3 nosau-

kuma latīņu valodā (Stibium).

3. dala
$
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legūšana. Antimonu iegūst no bagātinātām sulfīdu rūdām:

2Sb
2
S

3
+ 90

2
-> 2Sb

2
0

3
+ 6S0

2 1

2Sb
2
0

3
+3C 4Sb + 3C0

2 f

īpašības. Antimons veido trauslus kristālus ar sudrabbaltu

spīdumu. Tas slikti vada elektrisko strāvu un siltumu. Pazīsta-

mas arī citas antimona modifikācijas, piemēram, melnais un

sprāgstošais antimons.

Antimons ir ķīmiski inerts. To pārklāj oksīda Sb
2
0

3
aiz-

aargkārtiņa. Tā metāliskās īpašības izpaužas reakcijās ar

nemetāliem:

2Sb +3S ——-—>- Sb
2
S

3

2Sb + 3C1
2

-> 2SbCl
3

2Sb + 5C1
2

-> 2SbCl
5

Svaigi sasmalcināts antimons hlorā uzliesmo.

Antimona nemetāliskās īpašības izpaužas reakcijās ar

aktīviem metāliem; veidojas antimonīdi jeb stibīdi:

3Na + Sb Na
3
Sb

Antimons nereaģē ar ūdeņradi, savienojumu SbH
3

- stibīnu

iegūst no stibīdiem:

Mg3
Sb

2
+ 6HCI -» 2SbH

3 | + 3MgCl
2

Antimonu oksidē sērskābe un slāpekļskābe:

2Sb + 6H
2
S0

4
- Sb

2(S0
4
)3 + 3S0

2 1 + 6H
2
0

konc.

2Sb + 2HN0
3

-> Sb
2
0

3
+ 2NO| + H

2
O

atšķ.

Izmantošana. Antimonu lieto par piedevu krāsaino metālu

sakausējumos, kas nepieciešami tipogrāfijas iekārtās (harts -

Pb, Sn, Sb), fotoelementos (Cs, Sb) v. c.

Antimona savienojumi. Stib ī n s SbH
3
ir indīga gāze ar

nepatīkamu smaku, kas paaugstinātā temperatūrā sadalās.

Stibīdi ir samērā stabili savienojumi. Dažus no tiem,

piemēram, AlSb, GaSb un InSb lieto par pusvadītājiem.

Antimona(lll) oksīds ir amfotērs oksīds, kuram

pārsvarā piemīt bāziskas īpašības:

Sb
2
0

3
+ 6HCI - 2SbCl

3
+ 3H

2
0

Antimona(Hl) oksīdu lieto optisko stiklu un keramikas ražo-

šanā. No antimona(lH) oksīda iegūst citus skābekli saturošus

antimona savienojumus.

3. dala
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Reakcijās ar sārmiem Sb
2
0

3
veido stibītus (antimonītus):

Sb
2
0

3
+ 2NaOH + 3H

2
0 - 2Na[Sb(OH)4 ] vai sakausējot

Sb
2
0

3
-f 2NaOH 2NaSb0

2
+ H

2
O

Stibītus uzskata par metaantimonpaskābes HSb0
2

un

ortoantimonpaskābes H
3
Sb0

3
sāļiem. Ortoantimonpa-

s kābi H
3
Sb0

3
jeb Sb(OH)

3
iegūst no antimona(lll) sāļiem, tai

ir amfotērs raksturs.

SbCl
3

4- 3NaOH -» Sb(OH)3 ļ + 3NaCI

2Sb(OH)
3

4- 3H
2
S0

4
- Sb

2
(S0

4
)

3
4- 6H

2
0

Sb(OH)
3

4- NaOH NaSb0
2

+ 2H
2
0

jeb šķīdumā

Sb(OH) 3
+ NaOH -> Na[Sb(OH)J

Patiesībā šīs antimonpaskābes ir nenoteikta sastāva anti-

mona(lll) oksīda hidrāti mSb
2
0

3
/iH

2
0.

Antimona(V) oksīdam Sb
2
0

5,
ko iegūst netiešās

reakcijās, atbilst antimonskābes HSb0
3

un H
3
Sb0

4,
kas

brīvā veidā nav izdalītas. Tās ūdens šķīdumos veido nogulsnes
ar nenoteiktu sastāvu mSb

2
0

s
rcH

20, kam atbilst sāļi -

s t i b ā t i (antimonāti), piemēram, Na3
Sb0

4 vai Na[Sb(OH)
6
].

Sb
2
0

5
+ 2NaOH + 5H

2
0 -> 2Na[Sb(OH)

6]

Sb
2
0

5
4- 6NaOH 2Na

3
Sb0

4

Antimona sulfīdi Sb
2
S

3
un Sb

2
S

5
ir oranžsarkanas,

cietas vielas. Tos lieto par pigmentiem, kā arī gumijas un

sērkociņu rūpniecībā, pirotehnikā.

3.15.5. Bismuts

Atrašanās dabā. Nozīmīgākie bismuta minerāli ir bismuta

spīde jeb bismutīns Bi
2
S

3
un bismuta okers jeb

bismīts Bi
2
0

3.
Kā tīrradnis sastopams reti. Bagātākās

bismuta atradnes ir Bolīvijā un Peru.

legūšana. Bismutu iegūst no tā sulfidrūdu koncentrātiem:

vai

Bi
2
S

3
4- 3Fe 3FeS +2Bi.

Bismuta nosaukums ir

cēlies no bismutu saturošu rūdu

nosaukuma vācu valodas sakšu

dialektā Wismut - balta masa.

15. gadsimta vidū to sāka iegūt
Rūdu kalnos (Vācijas un Čeho-

Slovākijas pierobeža). R. Agri-
kola jau 1530. gadā rakstīja, ka

bismuts atšķiras gan ntj alvas,

gan arī no cinka.

3. dala
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G. Agrikola (īstajā vārdā

G. Bauers, 1494-1555)bija vācu

metalurgs un kalnrūpniecības

speciālists. Uzskatāms par jaun-
laiku mineraloģijas, ģeoloģijas
un kalnrūpniecības dibinātāju.
Aprakstījis vairāk nekā 20 jaunu
minerālu, savus darbus izdeva

latīņu valodā.

Dots Sb
2
0

3 un Bi
2
0

3
maisī-

jums. Kā atdalīt minētās vielas

vienu no otras? Uzrakstiet atbil-

stošus reakciju vienādojumus!

īpašības. Bismuts ir trausls metāls ar baltsārtu spīdumu.
Paaugstinot temperatūru no 0 °C līdz 180 °C, tā elektrovadīt-

spēja samazinās 60 reizes.

Bismuts parastajos apstākļos ir ķīmiski inerts metāls. Tas

slikti reaģē ar nemetāliem, taču sakarsēts gaisā aizdegas:

4Bi + 30
2

-� 2Bi
2
0

3

Reakcijās ar aktīvākajiem metāliem tas veido bismutīdus:

3Mg + 2Bi Mg 3
Bi

2

Bismuts skābēs ūdeņradi neaizvieto, taču to oksidē koncen-

trēta sērskābe un atšķaidīta slāpekļskābe:

2Bi + 6H
2
S0

4
Bi

2(SCg3
+ 3S0

2 1 + 6H
2
0

konc.

Bi + 4HN0
3
- Bi(N03)3

+ NO| + 2H
2
0

atšķ.

Bismuts ir viegli kūstošu sakausējumu galvenā sastāvdaļa
(sk. 143. lpp.), tas uzlabo daudzu sakausējumu mehānisko

apstrādi. Bismutu izmanto arīatomreaktoros par siltumnesēju.

Bismuta savienojumi. Bismuta hidrīds jeb bismut-

ūdeņradis BiH
3

ir nestabila gāzveida viela, kas sadalās jau

parastajos apstākļos. Tas veidojas bismutīdu reakcijās ar sāls-

skābi.

Bismuta(lll) oksīds Bi
2
0

3
ir bāzisks oksīds. Tam

reaģējot ar skābēm, rodas bismuta sāļi:

Bi
2
0

3
+ 6HCI - 2BiCl

3
+ 3H

2
0

Bi
2
0

3
lieto farmācijā, kā arī stikla un porcelāna rūpniecībā.

Bismuta(lll) hidroksīds, ko iegūst no bis-

muta(lll) sāļiem, ir ūdenīmazšķīstoša, ļoti vāja bāze, kurai nav

amfotērs raksturs.

Bismuta(lll) nitrāts un hlorīds slikti šķīst
ūdenī. Šie savienojumi īpatnēji hidrolizējas, veidojot bismutil-

grupas BiO
+

jonus, kas izturas kā vienlādiņa metāla joni:

Bi3+
+ 3Cr 4- H

2
O - BiO+

+ Cl" + 2H
+

+ 2CI"

Bismuta savienojumus lieto medicīnā un veterinārijā
gremošanas trakta un ādas iekaisumu ārstēšanai.

Bismuta(V) savienojumus iegūst, oksidējot bis-

muta(Hl) savienojumus:

Bi
2
0

3
+ 2Na

2
0

2
+ 2NaOH -+ 2Na

3
Bi0

4
+ H

2
O

nātrija
bismulāts

3. dala
3



253

3.16. Elementu periodiskās sistēmas

VIA (16.) grupa

3.14. tabula

VIA (16.) grupaselementu un to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3.16.1. Skābeklis

Skābeklis veido divatomu molekulu 0
2 (diskābekli). Tā alo-

tropiskais veids ir ozons 0
3 (triskābeklis). Skābeklim piemīt

paramagnētiskas īpašības, tāpēc uzskata, ka tā divatomu mole-

kulā ir viena kovalentā saite un divi nesapāroti elektroni.

Tādējādi 0
2

molekula ir radikālis un ar to tiek pamatota skā-

bekļa ķīmiskā aktivitāte:

:0:0:

Atrašanās dabā. Skābeklis dabā ir izplatītākais elements.

Diskābekļa 0
2

veidā tas atrodas atmosfērā un hidrosfērā

(ūdens šķīdumā), bet savienojumos ar citiem elementiem

ietilpst iežu, ūdens, daudzu minerālu, kā arī organisko savie-

nojumu sastāvā, no kuriem veidota visa dzīvā daba. Skābekļa
masas daļa dzīvajos organismos ir « 70 %. Zemes atmosfēras

sastāvā ir « 1,5 10 15 1 0
2,

bet izšķīdušā skābekļa kopējā masa

mūsu planētas ūdenstilpnēs - « 1,5-10 13 1.

3. dala
>

Elemi sntu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

kārtas
,, ....

nosaukums
skaitlis

simboli
relatīvā

atomu

rādiuss.
blīvums,

kušanas

tempera-

viršanas

tempera-
tūra, °C

oksidēšanas
jonuE2~

rādiuss,
atommasa g/cm

3
pakāpe

pm tūra, "C pm

■ -+——

8 Skābeklis

16 Sērs

0

S

15,9994

32,066

56

104

1,43 10"
3

2,07

-218,81

112,8

-183,0

444,6

-II, -I

-n, -i,

4-IV, 4-VI

-n,

140

184

34 Selēns Se 78,96 117

rombiskais

4,792

rombiskais

217,4

metālis-

684,9 198

metālis- 4-IV, 4-VI

52 Telūrs Te 127,60 137

kais

6,25

kais

449,5 989,8 -n, 221

84 Polonijs Po 208,9824 140 9,32 282 962

4-IV, 4-VI

-n,

stabilākais

izotops

4-IV, 4-VI
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Skābekli 0
2

pirmo reizi ie-

guva zviedru zinātnieks K.V.Šēle

1771.gadā,karsējot mangāna di-

oksīdu ar koncentrētu sērskābi:

2Mn0
2 + 2H

2
S0

4

-C-2MnSQ
4+ 2H

2
0 4- 0

2T

A. L Lavuazjē uzskatīja, ka

visas skābes satur skābekli

(1775), un tāpēc deva šim ele-

mentam atbilstošu nosaukumu -

oxygenium (gr. oxys - skābs,

gēnos- izcelšanās). Vēlāk zināt-

nieki (J. J. Bercēliuss, H. Dei-

vijs. Ž. L. Gē-Lisaks, J. Lībigs)

noskaidroja, ka eksistē arītādas

skābes, kuru sastāvā skābekļa

nav, un ka visas skābes satur

ūdeņradi.Tomēr elementa nosau-

kumu nemainīja. Skābekļa atklā-

šanai bija liela nozīme flogis-
tona teorijas atspēkošanā, jo
1775. gadāA. L. Lavuazjē izstrā-

dāja pareizu teoriju par degšanu
un oksidēšanos kā par reakcijām

ar skābekli.

legūšana. Rūpniecībā skābekli iegūst, frakcionēti destilējot
sašķidrinātu gaisu, bet laboratorijā - termiski sadalot kālija
permanganātu, ūdeņraža peroksīdu:

2KMn0
4

~"■—K
2
Mno

4
+ Mn0

2
+ 0

2 1

2H
2
0

2
2H

2
0 + 0

2 1

īpašības. Parastos apstākļos skābeklis ir bezkrāsaina gāze
bez smakas. Tīrs skābeklis ir nedaudz smagāks par gaisu, tas

slikti šķīst ūdenī (3,1 cm
3
/100 gH

2
O 20 °C). Šķidram un cietam

skābeklim ir zila krāsa, tam piemīt paramagnētiskas īpašības.
Skābeklis 0

2
ir ķīmiski aktīva viela, tas ir spēcīgs oksidē-

tājs, tāpēc veido savienojumus ar visiem ķīmiskajiem elemen-

tiem (izņemot He, Ne, Ar). Skābeklis reaģē gandrīz ar visām

vienkāršām vielām (izņemot Kr, Xc, Au, Pt, halogēnus) un

daudzām saliktām vielām, it īpaši karsējot vai katalizatoru

klātbūtnē. Parasti šajās reakcijās rodas to elementu oksīdi, no

kuriem sastāv dotāviela.

Izmantošana. Skābekļa lietošanas diapazons ir ārkārtīgi
plašs. To izmanto par oksidētāju dažādās ķīmiskās rūpniecības
nozarēs, metalurģijā, ķīmijas laboratorijās, augstu tempera-
tūru iegūšanai, kas nepieciešama metālu griešanai un metinā-

šanai, dažādu ķīmisko reakciju ierosināšanai un uzturēšanai,
vielu kausēšanai. Piemēram, skābekļa un acetilēna liesmas

temperatūra sasniedz 3500 °C, bet skābekļa un ūdeņraža
liesmas temperatūra - 3000 °C. Skābekli lieto elpošanas

atvieglošanai medicīnā, kā arī specifiskos darba apstākļos

(lidojumos lielā augstumā, apakšzemes un zemūdens darbos,
ugunsgrēkos v. c). Atkarībā no apstākļiem un nepieciešamības
lieto vai nu tīru skābekli (piemēram, metālu griešanā), vai arī

gaisu, kas bagātināts ar skābekli (metalurģijā, elpošanas
iekārtās v. c).

Smago skābekļa izotopu 18O izmanto par "iezīmēto atomu"

dažādos zinātniskos pētījumos.

Šķidru skābekli lieto raķešu dzinējos un spridzināšanas
tehnikā.

Daudz skābekļa tiek patērēts dzīvajā dabā dažādos bioķī-
miskos procesos (elpošana, pūšana v. c), taču izrādās, ka

kopējo skābekļa patēriņu spēj kompensēt fotosintēze. Dabā

noris līdzsvarots skābekļa riņķojums. Taču šo līdzsvaru

mūsdienās apdraud lielais skābekļa patēriņš rūpniecībā un

aviācijā, kā arī mežu, it sevišķi tropisko mežu izciršana

(Brazīlijā, ekvatoriālajā Āfrikā).
Ozons 0

3
(no gr. ožbn - kas ož) ir skābekļa alotropiskā

modifikācija. Tā molekulas uzbūvi attēlo šāda struktūrformula:

3. dala
i
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Punktētās līnijas norāda p elektronu pāra delokalizāciju,
t. i., piederību visiem trim skābekļa atomiem. Leņķis starp
saitēm ir 116,5°.

Ozons ir zilgana gāze ar raksturīgu smaržu. Nelielākoncen-

trācijā 0
3 gaisam piešķir patīkamu svaigumu. Ozons ir 1,5 rei-

zes smagāks par skābekli; tā šķīdība ūdenī (49,4 cm
3/100 gH

2
O

0 °C) ir « 10 reizes lielāka par skābekļa šķīdību. Ozons virst

-111,9 °C un kūst -251,0 °C temperatūrā.*
Ozona daudzums gaisā palielinās pēc pērkona negaisa, jo

elektriskajā izlādē skābeklis 0
2 pārvēršas ozonā 0

3
:

en.

0
2
t=*20

0
2 + O«± 0

3

Ozons veidojas arī ultravioletā starojuma ietekmē. Atmo-

sfērā visvairāk tā ir Zemes ozona slānī (10-50 km augstumā

» 4-10" 10 kg/m3). Vasarā ozona tilpuma daļa gaisā var sasniegt

« 7 10"6 %. Lielākās koncentrācijās ozons ir indīgs. Tā pieļau-

jamā tilpuma daļa gaisā ir tikai 10"5 %.

Laboratorijā un rūpniecībā ozonu iegūst ozonatorā (sk. 3.13.

attēlu). Augsta sprieguma strāvas elektriskajā laukā skābeklis

pārvēršas par ozonu.

Ozons ir nestabila viela. Tas pakāpeniski sadalās:

0
3

-> 0
2

+ O

Ozons ir spēcīgs oksidētājs, kas izskaidrojams ar atomārā

skābekļa rašanos ozona sadalīšanās procesā. Atomārais skā-

beklis Oir daudz aktīvāks par molekulāro skābekli 0
2,

tāpēc

ozonēts skābeklis, kas iegūts ozonatorā, oksidē gumiju un tā

sadrūp.
Ozona pierādīšanai izmanto kālija jodīda un cietes šķīdumu.

Ozona klātbūtnē tas kļūst zils, jo reakcijā izdalās jods:

2KI + H
2
O 4- 0

3
-> 2KOH +I2+0

2

Ozonētu skābekli vai gaisu lieto ūdens un gaisa dezinfekcijai

(ozonēšana), tekstilizstrādājumu un minerāleļļu balināšanai,

ķīmiskajā sintēzē.
+1 -2

Stabilākās skābekļa oksidēšanas pakāpes ir -II un 0 (H
2
O,

oo

0
2,

0
3
), mazāk stabilas ir oksidēšanas pakāpes -I, +1, 4-II

+1-1 +1-1 +2-1

(H
2
0

2,
0

2
F

2,
OF

2
).

Gaiss ir bezkrāsainu gāzu mehānisks maisījums, kas

veido Zemes troposfēru (sk. 134. lpp.). Tajā ir piemaisījumi ar

ļoti mainīgu saturu (putekļi, mikroorganismi, S0
2,

NH
3

v. c.)
intensīvi attīstoties rūpniecībai, atmosfērā palielinājies arī

oglekļa dioksīda saturs. Tādējādi pastiprinās t. s. siltumnīcas

efekts. Sēra dioksīda un slāpekļa oksīdu piemaisījumu dēļ
rodas skābie Meti.

3.13. att. Ozonators.

Aprēķiniet, kāds būtu gaisa
sastāvs t:ipumda|ās un cik liels

tā blīvums, ja visu gaisā esošo

skābekli pārvērstu par ozonu!

Aprēķinam izmantot gaisa vien-

kāršotu sastāvu: !)
2

~21 %; N
2 -

78%; He-1%. (Q 3 -15,05%;
N

2
- 83.87%; uārējāi gāzes

(pieņemts He) - 1,08%; p —

= 1,373 g//.)

3. dala
. »
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Piemaisījumu daudzuma stipru palielināšanos gaisā sauc

par gaisa piesārņošanu. To lielākoties izraisa forsēta un nepār-
domāta industrializācija. Bezatkritumu ražošana un gaisā
izplūstošo kaitīgo vielu saistīšana ir galvenais priekšnoteikums
tīra gaisa saglabāšanai un normāla skābekļa režīma uzturē-

šanai atmosfērā.

Atmosfēras slānī no 10 līdz 50 km augstumā ir relatīvi liela

ozona koncentrācija (x 4-10" 10 kg/m 3), tāpēc šo slāni

atmosfērā sauc par ozonsferu, kas aptuveni sakrīt ar

stratosfēru.

Aptuveni 100km attālumā no Zemes un augstāk Saules

ultravioletā starojuma ietekmē notiek molekulu fotodisociācija,
tāpēc atmosfēras augstākajos slāņos sastopams atomārais

skābeklis un slāpeklis, kā arī palielināts vieglo gāzu - ūdeņraža
un hēlija relatīvais saturs.

Gaisa blīvums ir 1,29-10" 3 g/cm 3 jeb 1,29 kg/m
3. Normālā

spiedienā un -192 °C temperatūrā tas pārvēršas zilganā
šķidrumā, kura blīvums ir 0,96 g/cm3

.
Tā vidējā molmasa ir

28,98 g/mol. Gaisa šķīdība ūdenī ir 2,92 cm
3/100 gH

2
O 0 °C,

1,88 cm
3/100 g H

2
O 20 °C).

Gaisam ir izšķiroša nozīme dzīvības procesos Arī aptuveni
97 % no enerģijas, ko patērē cilvēce, iegūst, sadedzinot kuri-

nāmo gaisā. Ķīmiskajā rūpniecībā, kā arī elpošanas atviegli-
nāšanai medicīnā, aviācijā un citur izmanto gaisu, kas

bagātināts ar skābekli. Sašķidrinātu gaisu lieto slāpekļa,
skābekļa, inerto gāzu iegūšanai. Gaiss ir pirmavots slāpekļa
savienojumu iegūšanai. Saspiestu gaisu izmanto mehāniskā

darbaveikšanai (pneimatiskās ierīces v. c.)

Seru pazina jau sensenos

iaikos. Tā latiņu nosaukums

S'l!/?^" 0

lodās vārda sira- gaišdzeltens.
Kopš otrā gadu tūkstoša

p.m.e. sērs bija pazīstams ka

karsto avotu ūdeņu nogulas.

Svūja^ma?maULtistus prepS
rātus. ievērojamu nozīmi sēram

piešķīra alķīmiķi. Eiropā jau 14.

šarsai. Sērskābi sāka iegūt 1?"
gadsimta, karsējot vitriolus vai
alaunus,

3.16.2. Sērs

Atrašanās dabā. levērojamākās tīrradņu sēra nogulas ir

Sicīlijā, Luiziānas un Teksasas štatos (ASV), Polijā, Japānā un

Tiirkmēnijā. Nozīmīgākie sēru saturoši minerāli ir metālu

sulfīdi un sulfāti: pirīts FeS
2,

vara spīde Cu
2
S

f
svina

spīde PbS, cinka māns ZnS, cinobrs HgS, ģipsis
CaS0

4
-2H

2
0, smagais špats BaS0

4, glaubersāls

(mirabilīts) Na
2
SO

4
10H

2
0. Izplatītas t. s. polimetāliskās sul-

ndrūdas. Sēra savienojumi sastopami arī naftā, akmeņoglēs
dabasgāzēs. Sērs ietilpst olbaltumvielu, vairāku aminoskābju,
vitamīnu, fermentu, antibiotisko vielu sastāvā.

legūšana. Rūpniecībā sēru iegūst, attīrot dabā esošo

tīrradņu sēru. Lai atdalītu piemaisījumus, tīrradņa gabalus
karsē. Izkusušo sēru nolej, tad vāra temperatūrā, kas augstāka

par 450 °C. Kondensējot sēra tvaikus, iegūst tīru sēru.

Daudz sēra iegūst no sērūdeņraža H
2S, kas rodas, pārstrā-

dājot naftu, dabasgāzi un sulfātus.

3. daļa



257

īpašības. Sērs veido vairākas alotropiskās modifikācijas.
Stabilākās no tām ir sēra kristāliskie veidi: rombiskais sērs

(a-S) un monoklīnais jeb prizmatiskais sērs (/?-S). Visstabilākās

ir sēracikliskās molekulas S
B ,

kurām ir vainaga veids. Reakciju
vienādojumu rakstībā formulu S

8
parasti nelieto.

Rombiskais sērs sastāv no dzelteniem oktaedriskiem

kristāliem, tas labi šķīst sērogleklī, anilīnā, benzolā. Izkausētu

sēru lēni atdzesējot, iegūst prizmatisko sēru, kura blīvums ir

1,96 g/cm3
un kušanas temperatūra 119 °C. Tā adatveida kris-

tāli parastajā temperatūrā pakāpeniski pārvēršas rombiskajā
sērā, kas ir stabilāks. Ja izkausētu sēru strauji atdzesē aukstā

ūdenī, iegūst brūnu, staipīgu, gumijai līdzīgu masu - plastisko
sēru, jo S

8
molekulu gredzeni karsējot deformējas vai

pārtrūkst. Arī plastiskais sērs ir nestabils, tas ātri sacietē un

pārvēršas rombiskajā sērā. Ja sēru uzkarsē līdz kušanas tempe-

ratūrai, tas pārvēršas par dzeltenu šķidrumu, kas, turpinot
karsēšanu, kļūst tumšbrūns, bet « 250 °C temperatūrā

pārvēršas sīrupveida masā. Temperatūrās virs 300 °C sērs,

saglabādams tumšbrūno krāsu, atkal kļūst šķidrs un,

sasniedzot viršanas temperatūru (444,6 °C), sāk vārīties un

veido oranždzeltenus tvaikus. Kondensējot šos tvaikus, iegūst
tīru pulverveida sēru (t. s. "sēra ziedus"), kas sastāv no sīkiem

rombiskā sēra kristāliņiem.
Sēra tvaikos sēra molekulu sastāvs mainās no S

8
līdz S:

S
8

-* S
6

-> S
4

S
2
- S (72,6 %)

444,6 °C
...

800 °C 1727 °C

Sērs ir nemetāls. Atšķirībā no skābekļa tam piemīt gan

oksidējošas, gan reducējošas īpašības. Noteiktos apstākļos tas

savienojas ar metāliem (izņemot Au, Pt), veidojot sulfīdus. Sērs

reaģē arvisiem nemetāliem (izņemot N
2,12

), kā arī ar vairākām

saliktām vielām.

Fe + S FeS Ag + S -> Ag
2
S

S + 0
2

-> S0
2

2S + C CS
2

S + 2H
2
S0

4
3S0

2
+ 2H

2
0

konc.

S + 6NaOH 2Na
2
S -f Na

2
S0

3
+ 3H

2
0

šķīd.

Sēru lieto sērskābes iegūšanai rūpniecībā, kā arī sērkociņu
ražošanai, kaučuka vulkanizācijai, lauksaimniecības kaitēkļu
apkarošanai, medicīnā pret ādas slimībām (sēra ziede), sēra

savienojumu iegūšanai.

Sēra savienojumi. Sērūdeņradis (ūdeņraža sulfīds)
H

2
S ir savienojums ar divām polārām kovalentām saitēm. Tā

molekulā H—S—H saišu leņķis ir 92°, tāpēc šī molekula ir

3.14.att. Rombiskā sēra

uzbūves shēma:

1 - skats no augšas; 2 - skats no

sāniem.

3. dala
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polāra. Sērūdeņradis nelielos daudzumos sastopams atmosfērā,

jo tas nepārtraukti veidojas organisko vielu pūšanas procesos.

Sērūdeņradis izdalās arī vulkānu izvirdumos, naftas un

akmeņogļu pārstrādes procesos, to satur dabasgāze un daudzu

minerālavotu ūdeņi (sēravoti).

Sērūdeņradis veidojas arī nogulās, kas satur sulfīdus un

kurās ir skāba vide.

Laboratorijā H
2
S iegūst, iedarbojoties ar atšķaidītām skā-

bēm uz metālu sulfīdiem, piemēram:

FeS + H
2
S0

4
-> FeSQ

4
+ H

2
St

Sērūdeņradi var sintezēt, ievadot ūdeņradi sēra tvaikos,

taču šī reakcija ir apgriezeniska:

H
2
+S «± H

2
S + Q

Sērūdeņradis ir bezkrāsaina, indīga gāze ar nepatīkamu,

pūstoša olbaltuma smaku. Tas ir nedaudz smagāks par gaisu
un labi šķīst ūdenī (258,2 cm

3/100 g H
2
O 20 °C), veidojot sēr-

ūdeņraža ūdeni, kuram ir vājas skābes īpašības:

H
2
S �* H+

+ HS~

Sērūdeņradis gaisā deg ar zilganu liesmu:

2H
2
S + 30

2
-> 2H

2
0 + 2S0

2

Sērūdeņraža maisījums ar gaisu vai skābekli ir eksplozīvs.
Ja liesmā ievada kādu priekšmetu, piemēram, stikla

plāksnīti, tad gaisa skābekļa piekļuve tiek traucēta un H
2
S

sadeg nepilnīgi, izdalot brīvu sēru:

2H
2
S +0

2
- 2H

2
0 +2S

Šī reakcija lēni noris arī sērūdeņraža ūdenī, tāpēc sēravotu

ūdens ātri kļūst duļķains.

Sērūdeņradis ir spēcīgs reducētājs:

H
2
S + 4Br

2
+ 4H

2
0 - H

2
S0

4
+ BHBr

H
2
S + 2FeCl

3
-> 2FeCl

2
+S + 2HCI

Sērūdeņraža klātbūtne atmosfērā veicina metālu koroziju,

piemēram:

4Ag + 2H
2
S +0

2
- 2Ag

2
S + 2H

2
0

Sērūdeņradis sēra šķīdumā ir vāja divvērtīga skābe. Tā

disociē pakāpeniski, taču disociācijas pirmā stadija un it sevišķi
otrā stadija noris vāji:

H
2
S H+

+ HS"

HS" ?± H+
+ S2~

Sērūdeņražskābe reaģē ar sārmiem, veidojot skābos un

normālos sāļus:

3. dala
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NaOH + H
2
S - NaHS + H

2
O

2NaOH + H
2
S - Na

2
S + 2H

2
0

Visi Mdrogēnsulfidi pastāv tikai ūdens šķīdumos. Tur-

pretim sulfīdi ir cietas vielas ar dažādu šķīdību un atšķirīgu
hidrolīzes pakāpi. Sārmu metālu sulfīdi ūdens šķīdumos stipri

hidrolizējas:

2Na+
+ S2"

+ H
2
O ī± 2Na+

+ OH" + HS~

lIA grupas metālu sulfīdi, kā arī A1
2
S

3,
Cr

2
S

3
hidrolīzes dēļ

ūdens šķīdumos praktiski neeksistē:

Ca2+
+ S2"

+ 2H
2
0 - Ca2+

+ 2HS" + 20H"

2A13+
+ 3S2"

+ 6H
2
0 - 2AI(OH)3 ļ + 2H

2S|

Starp ūdenī nešķīstošajiem sulfīdiem ir sulfīdi, kas nešķīst
arī skābā vidē. Tie ir PbS, HgS, BiS, CuS, CdS, Ag

2
S, SnS

2
un

daži citi sulfīdi.

Sulfīdus raksturo arī krāsa: LA un lIA grupas metālusulfīdi

ir bezkrāsaini. Melnākrāsā ir PbS, CuS, FeS, CoS, NiS. Dzeltens

ir CdS, bet ZnS ir balts.

Sulfīdu dažādo šķīdību un krāsu izmanto katjonu kvalita-

tīvajā analīzē.

Nešķīstošos sulfīdus laboratorijā visbiežāk iegūst no

atbilstošo metālu sāļu šķīdumiem, iedarbojoties uz tiem ar

sārmu metālu vai amonija sulfīda šķīdumiem:

ZnS0
4

+ Na
2
S - Na

2
S0

4
+ ZnSļ

Skābā vidē nešķīstošo sulfīdu iegūšanai var izmantot arī

sērūdeņradi:

Pb(NO 3)2
+ H

2
S - PbSļ + 2HN0

3

Ir arī citas sulfīdu iegūšanas metodes, piemēram,

2AI + 3S ——AI
2
S

3

2CdO + 3S 2CdS + S0
2 |

Na
2
S0

4
+4C Na

2
S + 4CO t

Li
2
S0

4 + 4H
2

———>■ Li
2
S + 4H

2
0

Sēram reaģējot ar dažiem nemetāliem, veidojas nemetālu

sulfīdi, piemēram,

2P + 5S - P
2
S

5

Ir pazīstami arī polisulfīdi, piemēram, Na
2
S

2,
Na

2
S

3,
Cs

2
S

6,

BaS
2,

BaS
4,

FeS
2

v. c, kuros molekuljons var būt S
2

~

...S2
,

-

.

Tos iegūst, metālam reaģējot ar sēra pārākumu. No polisul-
tīdiem var iegūt H

2
S

n
tipa pohsērūdeņražus jeb sulfānus, kur

n = 2...23. Tie ir stigri, iedzelteni šķidrumi.

3. dala
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Latvijā sēravoti ir Ķemeros
un Baldonē. Tajos sērūdeņradis

nokļūst no ģipšakmens slāņiem.
Purvainā, trūdošā vidē izdalās

metāns CH
4,

kas baktēriju klāt-

būtnē reducē ģipša sulfātjonus
līdz sērūdeņradim:
CaS0

4 4- CH
4
-

- CaC0
3

+ H
2S| 4- H

2
O

Atmosfērā, kas ir piesārņota
ar S0

2, veidojas t. s. skābais

lietus. Tīrā gaisā S0
2 tilpumdaļa

ir « 1.010~ 6 %. Lielās pilsētās
SŪ

2 vidējā koncentrācija gaisā ir
desmitiemreižu lielāka.

Sērūdeņradi lieto analītiskajā ķīmijā, bet minerālūdeņus,
kuros izšķīdis sērūdeņradis, lieto ārstniecībā. Polisērūdeņražus
izmanto par oksidētājiem.

Sulfīdi ir daudzu metālu rūdu pamatsastāvdaļa. Šīs rūdas

izmanto metālu un sērskābes ražošanai. Dažus sulfīdus lieto

pusvadītāju tehnikā; sārmzemju metālu, cinka un kadmija
sulfīdus izmanto luminiscējošās iekārtās. Na

2S, CaS un BaS

lieto ādu apstrādes procesos. Sārmu metālu, amonija, kalcija
un bārija polisulfldus lieto par pesticīdiem.

Sēra(lV) oksīda (sēra dioksīda) S0
2

molekula

ir stipri polāra, un tās uzbūve ir analoga ozona 0
3

molekulas

uzbūvei (sk. 254. lpp.).
Sēra(lV) oksīds nelielos daudzumossastopams atmosfērā, jo

tas izdalās vulkānu izvirdumos, kā arī sadedzinot akmeņogles
vai šķidro kurināmo, kuri vienmēr satur nedaudz sēra. Pastip-
rinātu gaisa piesārņošanu ar sēra dioksīdu izraisa lielas

ķīmiskās rūpnīcas, termiskās elektrocentrāles un metalurģijas
kombināti.

Rūpniecībā S0
2 iegūst, sadedzinot sēru, kā arī apdedzinot

sulfīdu rūdas:

2ZnS + 30
2

-> 2ZnO 4- 2S0
2 |

Laboratorijā S0
2

iegūst vai nu no sulfītiem, vai arī iedar-

bojoties ar koncentrētu sērskābi uz varu (sk. 263. lpp.).

Na
2
S0

3
+ H

2
S0

4
-> Na

2
S0

4
4- H

2
O 4- S0

2 1
atšķ.

Sēra dioksīds ir bezkrāsaina gāze ar asu smaku. Tas ir 2,2
reizes smagāks par gaisu. Šķidrs S0

2
virst -10,08 °C tem-

peratūrā, tāpēc šī gāze ir viegli sašķidrināma (0,4 MPa 20 °C).
Sēra dioksīds ir skābais oksīds. Tas labi šķīst ūdenī

(3,9-103
cm

3
/100 g H

2
O 20 °C) un daļēji reaģē ar to, veidojot

sērpaskābi:

S0
2

4- H
2
O <± H

2
S0

3

400... 600 °C temperatūrā un katalizatoru klātbūtnē S0
2

savienojas ar skābekli un veido sēra(Vl) oksīdu:

t°, kat.
2S0

2
4- 0

2
<=± 2S0

3
+ Q

Sēra dioksīdam piemīt gan oksidējošas, gan reducējošas

īpašības:

S0
2

4- 2H
2
S -3S 4- 2H

2
0

S0
2

4- 2HN0
3
- H

2
S0

4
4- 2N0

2 |

Sēra dioksīdu lieto audumu balināšanai, pagrabu, nolik-

tavu, operāciju zāļu un pārtikas rūpniecības iekārtu dezin-

fekcijai. Visvairāk S0
2

izmanto dažādu metālu sulfītu un

sērskābes ražošanai.

3. dala
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Sēra dioksīda šķīdumu ūdenīsauc par sērpaskābi. S0
2

ūdens šķīdumā tā pastāv galvenokārt hidrāta S0
2

aiH
2
0 veidā,

un tikai neliela daļa izšķīdušo sēra dioksīda molekulu veido

ķīmisko līdzsvaru sistēmu:

S0
2

+ H
2
O +± H

2
S0

3

H
2
S0

3
+± HS0

3

-

+H+

HS0
3

*± SOf" +H
+

Sērpaskābe ir vidēji stipra, taču nestabila skābe, jo, paaug-

stinot temperatūru, tā sadalās par S0
2

un ūdeni. Gaisa

klātbūtnē tā lēni oksidējas par sērskābi:

2H
2
S0

3
+ 0

2
-» 2H

2
S0

4

Sērpaskābei piemīt gan reducējošas, gan oksidējošas

īpašības:

H
2
S0

3
4- Cl

2
+ H

2
O - H

2
S0

4
+ 2HCI

H
2
S0

3
+ 2H

2
S -+ 3S i + 3H

2
0

Sērpaskābe veido normālos sāļus - sulfītus un skābos

sāļus -hidrogēnsulfītus, kuri samērā viegli oksidējas,
veidojot sulfātus:

2Na
2
S0

3
+ 0

2
2Na

2
S0

4

NaHS0
3 + Cl

2 + H
2
O -> NaHS0

4 + HCI

Aktīvo metālu sulfīti karsējot sadalās (disproporcionējas):

4Na
2
S0

3
Na

2
S + 3Na

2
S0

4

Nātrija un kālija sulfītus lieto dažādu materiālu balināšanā,

sakņu un augļu konservēšanā, fototehnikā. Lielus daudzumus

Ca(HSO
3
)
2

izmanto papīra rūpniecībā.

Nātrija vai kālija sulfītus lieto tiosulfātu iegūšanai:

Na
2
S0

3
+ S Na

2
S

2
0

3

Tiosulfāti ir tiosērskābes H
2
S

2
0

3
sāļi, kuros sēra

oksidēšanas pakāpes ir +VI un —II:

H —o\+6

H—o-^"S^S

Pazīstamākais no tiosulfatiem ir Na
2
S

2
0

3
-5H

2
0. Tā ir balta,

kristāliska viela, kuru agrāk sauca par hiposulfītu. Ja nātrija
tiosulfātam pievieno skābi, tad veidojas tiosērskābe, kas ir

nestabila skābe un sadalās par sēra dioksīdu un sēru:

Na
2
S

2
0

3
+ H

2
S0

4
- Na

2
S0

4
+ H

2
S

2
0

3

H
2
S

2
0

3
- H

2
O + S0

2 T+ S

3. dala
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Pirmās ziņas par sērskābi

atrodamas arābu alķīmiķu rak-

stos (10. gs.). Sērskābe aprak-
stīta arī vācu filozofa un

dabaszinātnieka Alberta Lielā

zinātniskajos traktātos 13. gs.

Tajos minēts, ka no dzelzs

vitriola var iegūt eļļainu šķid-
rumu - "vitriola spirtu", kas

esot "stiprs šķīdinātājs".
Uzrakstiet vienādojumu re-

akcijai, kas noris, ja karsē

dzelzs vitriolu (sk. 265. lpp.)!

Nātrija tiosulfats samērā viegli oksidējas:

Na
2
S

2
0

3
+ 4C1

2
+ 5H

2
0 - 2H

2
S0

4 + 2NaCI + 6HCI

Šo reakciju izmanto hlora saistīšanai. Nātrija tiosulfātu lieto

arī fotogrāfijā (fiksāžai), medicīnā, analītiskajā ķīmijā.

Sēra(Vl) oksīds (sēra trioksīds) S0
3

mole-

kulu veidā eksistē tikai šīs vielas tvaikos, t^š
= 44,8 °C.

O

II

O 120° O

Temperatūru pazeminot, sēra trioksīds pārvēršas gaistošā

šķidrumā, kas sastāv no cikliskiem trimēriem (50
3
)

3. Šķidrais
sēra trioksīds 16,8 °C temperatūrā sacietē, un rodas ledum

līdzīga viela. Ar laiku tā pārvēršas garos zīdveida kristālos, jo
S0

3
polimerizējas un veido zigzagveida ķēdi:

0 0 0 0

II II II II
0 0 0 0

Sēra trioksīdu iegūst, oksidējot sēra dioksīdu ar skābekli

(sk. 260. lpp.). Nedaudz S0
3

(» 4%) rodas, sadedzinot sēru.

Laboratorijā to iegūst, karsējot dzelzs(lll) sulfātu:

Fe
2(S04)3

—->- Fe
2
0

3
+ S0

3 |

Sēra trioksīds ļoti labi šķīst koncentrētā sērskābē

(98,3... 100 %). S0
3

reakcijā ar ūdeni veidojas sērskābe un

izdalās Mels siltuma daudzums (62,7 kJ/mol):

S0
3

+ H
2
O - H

2
S0

4

Sēra trioksīds ir skābais oksīds. Tam piemīt arī oksidējošas

īpašības:

2P + 5S0
3

-* P
2
0

5
+ 5S0

2

Sēra trioksīdu lieto galvenokārt sērskābes ražošanai (sk.
541. lpp.). To lieto organiskajā sintēzē un izmanto arī par

enerģisku ūdens atņēmēju vielu.

Sērskābes H
2
S0

4
molekulas struktūra ir šāda:

H—Ov^+e

H—O/ Ko

3. dala
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Sērskābe ir visvairāk lietotā skābe, tās produkcija pasaulē
pārsniedz 150 milj. t gadā. Dabā tā veidojas niecīgos daudzumos

vulkānu un sēru saturošu rūdu tuvumā:

2S + 30
2

+ 2H
2
0 —� 2H

2
S0

4

Tā, piemēram, Rio-Vinagras upe (Dienvidamerika) satur

« 0,1 % sērskābes, un tā katru dienu jūrā aiznes » 20 t šīs

vielas. Atmosfērā sērskābe veidojas no kurtuvju un rūpnīcu

izplūdes gāzēm:

S0
2

H
2
S0

3
H

2
S0

4

Par sērskābes ražošanu rūpniecībā sk. 541. lpp.
Sērskābe ir bezkrāsains, smags, viskozs šķidrums (p =

= 1,83 g/cm
3
). Tā sacietē 10,45 °C un virst 296,2 °C temperatūrā.

Sērskābe ir higroskopiška, jo tā saista ūdeni. Sērskābes

šķīdums, kurā H
2
S0

4
masas daļa ir 98,3 % un ūdens masas daļa

1,7 %, ir azeotropisks šķīdums. Vārot un pārtvaicējot =

= 338,8 °C) šāda šķīduma sastāvs nemainās.

H
2
S0

4
ir stabils savienojums, taču temperatūrā virs 300 °C

bezūdens sērskābe sāk sadalīties:

H
2
S0

4
H

2
O + S0

3 T

No bezūdens sērskābes izdalās sēra trioksīds, bet, sildot

atšķaidītu sērskābes šķīdumu, iztvaiko tikai ūdens. Turpinot
sildīšanu, abos gadījumos izveidojas azeotropisks sērskābes

šķīdums.
Sērskābe sajaucas ar ūdeni jebkurās attiecībās un veido

hidrātus H
2
S0

4
H

2
O, H

2
S0

4
-2H

2
0 un H

2
S0

4
-4H

2
0, izdalot lielu

siltuma daudzumu. Tāpēc, gatavojot šķīdumu, sērskābe uzma-

nīgi jālej ūdenīun jāmaisa, bet ne otrādi.

Bezūdens sērskābe nedisociē, turpretim ūdens šķīdumā tā ir

stipra divvērtīga skābe:

H
2
S0

4
«± H

+

+ HS0
4

~

HS0
4

"

«± H
+

+ S0
4

2 ~

Sērskābes ūdens šķīdumam piemīt visas skābēm

raksturīgās īpašības.
Sērskābi un tās sāļus (sulfātjonus S0

4
") nosaka ar BaCl

2
vai

Ba(OH)2
šķīdumiem: veidojas baltas nogulsnes, kas nešķīst

koncentrētā sālsskābē:

S0
4

2~

+ Ba
2+

- BaS0
4

Koncentrēti H
2
S0

4
šķīdumi ir spēcīgi oksidētāji:

Cv + 2H
2
S0

4
CuS0

4
4- H

2
O + S0

2
|

3Zn 4- 4H
2
S0

4
———+- 3ZnS0

4
+S + 4H

2
0

BKI 4- 5H
2
S0

4
- 4I

2
+ H

2S| + 4K
2
S0

4 + 4H
2
0

C + 2H
2
S0

4
-^>C0

2 T + 2S0
2 f + 2H

2
0

3. dala
9



264

J. R. Glaubers (1604-1670)
ir dzimis Vācijā, bet no 1656. ga-

da dzīvojis un strādājis Holandē.

Amsterdamā viņam bija labora-

torija, kurā pārdošanai tika

iegūtas minerālskābes, sāļi un

citas ķīmiskas vielas.

Koncentrēta sērskābe (> 93 %) nereaģē ar dzelzi, jo uz

metāla virsmas veido blīvu Fe
2
G

3 aizsargkārtiņu. Tāpēc
iekārtas sērskābes ražošanai un cisternas tās uzglabāšanai

gatavo no čuguna.
Koncentrēta sērskābe reakcijā ar hlorīdiem, fosfātiem,

nitrātiem un dažiem citiem sāļiem izdala no tiem atbilstošās

skābes:

NaCl + H
2
S0

4
- NaHS0

4
+ HCl|

Ca
3
(P0

4
)2

-f 3H
2
S0

4
—3CaSO

4
4- 2H

3
P0

4

Koncentrēta sērskābe dehidratē un pārogļo organiskas
vielas:

C 2H
S
OH "*s°

4
. C 2H

4
| 4- H

2
O

etilspirts etēns

C,
2
H

22
0

n

H
'

S°
4

> 12C 4- 11H
2
0

cukurs

Sērskābe ir svarīgākais ķīmiskās rūpniecības produkts.
Pusi no visas sērskābes produkcijas patērē minerālmēslu,

sulfātu un dažādu citu skābju ražošanai. To lieto organiskajā
sintēzē ķīmisko šķiedru, plastmasu, sprāgstvielu, ārstniecības

vielu, krāsvielu, sintētisko mazgāšanas līdzekļu un citu vielu

iegūšanai. Sērskābi izmanto naftas, akmeņogļu un dažādu rūdu

pārstrādē.
Sērskābe veido normālos un skābos sāļus, kā arī

dubultsāļus, kurus sauc par alauniem, piemēram,
K

2
S0

4
Cr

2
(S0

4
)

3
-24H

2
0 jeb KCr(SO

4
)

2
I2H

2
O - kālija hroma

alauns. Alaunus veidoarī citi sārmu metālu joni un NH
4

+ kopā

ar Al3+ vai Fe
3+

joniem, piemēram, (NH4
)Fe(SO

4
)
2

I2H
2
O -

amonija dzelzs alauns.

Nātrija sulfāts veido dekahidrātu Na
2
S0

4- 10H
20, ko

sauc arī par glaubersāli, jo pirmais to ieguva J. Glaubers

reakcijā starp sērskābi un nātrija hlorīdu. Nātrija sulfātu lieto

stikla rūpniecībā, kristalogrāfijā. Medicīnā tas noder pret
saindēšanos ar bārija un svina savienojumiem, jo veidojas

nešķīstoši BaS0
4

un PbS0
4

sāļi.

Vara sulfāts ir balta, sīkkristāliska viela, kas enerģiski
saista ūdeniun veido zilus pentahidrāta CuS0

4
-5H

2
0 kristālus

(vara vitriols). Varasulfāta šķīdumu lieto lauksaimniecībāpret

augu kaitēkļiem. To izmanto galvanotehnikā, kā arī medicīnā

acu slimību ārstēšanai un vemšanas izraisīšanai.

Dzelzs(ll) sulfāts FeS0
4
ir balts bezūdens sāls, kas karsējot

sadalās:

2FeS0
4

Fe
2
0

3
4- S0

2
4- S0

3

3. dala
5
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FeS0
4
-7H

2
0 ir dzelzs(ll) sulfāta heptahidrāts

(dzelzs vitriols). Tā ir zaļgana, kristāliska viela, ko lieto augu

kaitēkļu apkarošanai, minerālkrāsu ražošanai (tinte, audumu

krāsas), mazasinības ārstēšanai.

01 c v m s ir sēra trioksīda šķīdums bezūdens sērskābē. Tas

ir smags un eļļveidīgs šķidrums, kas gaisā kūp. Oleums satur

līdz 70 % S0
3. Sēra trioksīds ar sērskābi veido polisērskā-

bes H
2
S0

4
nS0

3,
kurās n = 1...3. Pazīstamākā no tām ir

H
2
S0

4
S0

3
jeb H

2
S

2
0

7,
ko sauc par pirosērskābi jeb disērskābi.

Pirosērskābes sāļus sauc par pirosulfātiem jeb
disulfātiem, piemēram, K

2
S

2
0

7.

Oleumulieto sērskābes, krāsvielu un sprāgstvielu ražošanā,
naftas produktu attīrīšanā. Pirosulfatus lieto par oksidētājiem.

Sērs veido savienojumus ne tikai ar skābekli, bet arī ar

+ 1 -1 +2-1 +4-1 +1 -1 +6-1

citiem nemetāliem, piemēram: S
2
C1

2,
SC1

2,
SC1

4,
S

2
Br

2,
SF

6.

3.16.3. Selēns

Atrašanās dabā. Selēna savienojumi sastopami sulfīdu

rūdās. Pazīstamākie selēna minerāli ir bercelianīts

Cu
2Se, tiemanīts HgS un naumanīts Ag

2
Se.

legūšana. Apdedzinot selēna minerālus, veidojas Se0
2,

ko

reducē ar S0
2

:

Se0
2 4- 2S0

2
Se + 2S0

3

īpašības. Selēnam ir sešas alotropiskās modifikācijas, no

kurām stabilākās ir pelēkais selēns, kas veido trauslus kris-

tālus ar metālisku spīdumu, un amorfais selēns - sarkanbrūna,

pulverveida viela.

Selēns ir tipisks pusvadītājs. Ja to apgaismo, tad tā elektro-

vadītspēja palielinās » 1000 reizes.

Selēns ir nemetāls. Tas reaģē ar daudziem metāliem un

nemetāliem, kā arī ar HN0
3)

H
2
S0

4
un ar sārmiem:

2AI + 3Se Al
2
Se

3

H
2

+ Se-^-H
2Sef

Se 4- 0
2

-> Se0
2

Se + 2H
2
0 Se0

2
-f 2H

2 f
amorfais

3Se + 4HN0
3

4- H
2
O - 3H

2
Se0

3
+ 4NO|

Se + H
2
S0

4
SeS0

3
+ H

2
O

3Se 4- 6KOH — 2K
2
Se + K

2
Se0

3 4- 3H
2
0

Selēnu 1817. gadā atkiāja
zviedru ķīmiķis J. J. Bercēliuss,
pētot sērskābes ražošanas at-

kritumus.Selēns dabā vienmēr ir

atrodams kopā ar telūru (lat.
tellus - Zeme). Tā kā Zemes

pavadonis ir Mēness, tad pēc

analoģijas telūra "pavadoni" no-

sauca par selēnu (gr. selēnē -

Mēness).
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Selēnu lieto pusvadītāju tehnikā, no tā izgatavo elektriskās

strāvas taisnotājus, signalizācijas aparātus, fotoelementus.

Nelielos daudzumos selēnu izmanto gumijas rūpniecībā (vulka-
nizācijā). Selēnu un dažus tā savienojumus (Seo 2,

CdSe) lieto

stikla un keramikas iekrāsošanai (dzelteni krasu toņi).
Selēna savienojumi. Selēnūdeņradis H

2
Se ir indīga

gāze ar nepatīkamu smaku. To iegūst no selenīdiem:

Na
2
Se + H

2
S0

4
~» Na

2
S0

4
+ H

2
Se |

H
2
Se šķīst ūdenī un veido selēnūdeņražskābi, kas ir

stiprāka par sērūdeņražskābi, tās sāļu - selenīdu īpašības
(šķīdība ūdenīun skābēs) ir līdzīgas sulfīdu īpašībām:

H
2
Se + CuS0

4
-h. H

2
S0

4
+ CuSe ļ

Selēna dioksīds Se0
2

ir cieta kristāliska viela, ko

iegūst tāpat kā sēra dioksīdu, piemēram,

2ZnSe + 20
2

-> 2ZnO 4- Se0
2

Se0
2
ir skābais oksīds:

Se0
2

4- H
2
O -* H

2
Se0

3

Selēnpaskābe H
2
Se0

3
ir bezkrāsaina, kristāliska viela.

Tā ir stabilāka, taču vājāka par sērpaskābi. Selēnpaskābei
atbilst sāļi, kurus sauc par selenītiem.

Selēna trioksīds Se0
3

ir cieta kristāliska viela. Tā

iegūšanas metodes ir visai komplicētas. Reakcijā ar ūdeni Se0
3

veido selēnskābi H
2
Se0

4,
kura ir stiprāks oksidētājs nekā

sērskābe:

H
2
Se0

4
+ 2HCI ~» H

2
Se0

3
4- Cl

2 | 4- H
2
O

Selēnskābei atbilst sāļi ~ s c 1 c n ā ti.

Telūrs tika atklāts 1782.

gadā. To ieguva F. J. Miliers no

zelta rūdas. Par elementu to at-

zina tikai 1798. gadā, kad

M. H. Klaprots bija izanalizējis
Millera atsūtīto zelta rūdu.

Nosaukumu elementam deva

Klaprots.
M. H. Klaprots (1743-

-1817) bija vācu farmaceits un

ķīmiķis. No 1787. gada viņš
nodarbojas tikai ar ķīmiskiem
eksperimentiem. 1810. gadā

Klaprots sāka strādāt par ķīmi-
jas profesoru Berlīnes universi-

tātē. Viņa pētījumi ir saistīti ar

vairāku elementu (U, Zr, Sr, Ti,

Cr, Te, Cc) atklāšanu.

3.16.4. Telūrs

Atrašanās dabā. Telūrs pieder pie retajiem elementiem. Tā

pazīstamākie minerāli ir telurīdi Bi
2
Te

3, Ag2Te, PbTe,

Hg
f

re, AgAuTe.

legūšana. Apdedzinot telūra minerālus, iegūst Te0
2,

ko pēc

tamreducē ar S0
2.

īpašības. Telūram ir kristāliskā un amorfā alotropiskā
modifikācija. Amorfais telūrs 25 °C temperatūrā pārvēršas
stabilā kristāliskā modifikācijā, kas atgādina antimonu.

Telūrs ir nemetāls ar pusvadītāja īpašībām. Telūram un tā

savienojumiem piemīt īpašības, kas līdzīgas selēna un tā

savienojumu īpašībām, taču dažas no tām ir atšķirīgas. Tā,

piemēram, telūrpaskābe H
3
Te0

3
pastāv tikai ūdens šķīdumos,
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bet telūrskābe H
2
Te0

4
veido kristālhidrātu H

2
Te0

4
-2H

20, kas

ir ortotelūrskābe H
6
Te0

6.
Ortotelūrskābe veido sāļus - orto-

telurātus, piemēram, Na
6
Te0

6. Te0
3

atšķirībā no Se0
3
arūdeni

nereaģē.

3.16.5. Polonijs

īpašības. Polonijs ir sudrabbalts, mīksts, radioaktīvs

metāls. Gaisā tas ātri oksidējas:

Po + 0
2

-> Po0
2

Polonija(Vl) oksīdu Po0
3 iegūst ļoti mazos daudzumos. No

tā var iegūt polonātus, piemēram, K
2
Po0

4.

Polonijs reaģē ar skābēm:

Po + 2HCI -» PoCl
2

+ H
2 l

Polonijs veido arī gaistošu savienojumu ar ūdeņradi -

polonija hidrīdu H
2Po, ko iegūst šādā reakcijā:

Po + Mg + 2HCI - MgCl2 + H
2Po|

H
2
Po ūdens šķīdumam piemīt vājas skābes īpašības.

Poloniju izmanto elektrotehniskās iekārtās par enerģijas

avotu. 210Po izmanto par a starojuma un neitronu plūsmas
avotu.

M. Sklodovska-Kirī kopā ar

savu dzīvesbiedru P. Kirī 1898.

gadā no urāna rūdas ar ķīmis-
kām atdalīšanas metodēm izdalī-

ja bismuta frakciju. Šajā frakcijā
pēc radioaktīvā starojuma viņi
konstatēja polonija klātbūtni.

Elementa nosaukums veidots pēc
zinātnieces dzimtenes Polijas
vārda. Poloniju ieguva 1902. ga-
dā V. Markvalds.

3.17. Elementu periodiskās sistēmas

VIIA (17.) grupa

VIIA grupas elementus sauc par halogēniem (gr. halos -

sāls, gēnos - izcelšanās), kas nozīmē "sāļraži", jo šie nemetāli

aktīvi reaģē ar metāliem un veido sāļus.
Visi VIIA grupas elementi, izņemot astatu, veido vienkāršas

vielas, kas sastāv no divatomu molekulām F
2,

Cl
2>

Br
2,12.

Halogēnu oksidēšanas spēja un spēja reducēties samazinās

secībā F
2

-+ Cl
2

~* Br
2

-� I2 At, jo pieaug to atomu rādiusi,
savukārt šādā secībā halogenīdjonu oksidēšanās spējas palieli-
nās, tāpēc halogēniem raksturīgas savstarpējās aizvietošanās

reakcijas, piemēram,

2KBr + Cl
2

2KCI 4- Br
2

2KI + Br
2

-+ 2KBr 4- I 2
2KI + Cl

2
- 2KCI + I 2

Halogēni ir spēcīgi oksidētāji.
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3.15. tabula

VIIA (17.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

Fluoru brīvā veidā pirmo

reizi ieguva A. Muasāns 1886.

gadā, elektrolizējot fluorūdeņra-
ža un kālija fluorīda maisījumu.
Fluora nosaukums atvasināts no

latīņu valodas vārda flucr —

plūsma, jo šis elements ietilpst
vairāku kušņu sastāvā. Krievu

valodā šī elementa nosaukums

tprop atvasināts no grieķu
valodas vārda phtoros-bojāeja.

A. Muasāns (1852-1907)

bija franču ķīmiķis. No 1900.

gada viņš strādāja par neorga-

niskās ķīmijas profesoru Parīzes

universitātē. Muusāns konstruē-

jis elektrokrāsnis augstas tempe-

ratūras sasniegšanai un ieguvis
CaC

2 (1892), kā arī mākslīgos
dimantus (1893, 1894).

3.17.1. Fluors

Atrašanās dabā. Pazīstamākie fluora minerāli ir fluo-

rīts (kušņu špats) CaF
2 (Vidusāzija, Vācija, ASV,

Meksika), kriolīts Na
3[AlF6], kas sastopams Grieķijā, un

fluorapatīts 3Ca
3(P0 4

)
2

CaF
2 (Kolas pussalā, Spānijā).

legūšana. Fluoru iegūst pēc A. Muasāna metodes, izman-

tojot speciālas ķīmiski izturīgas iekārtas, kas izgatavotas no

niķeļa un vara sakausējuma.

īpašības. Fluors ir gaiši dzeltena gāze ar asu smaku. Ja

ieelpojamā gaisā fluora tilpumdaļa ir « 10~ 4 %, tad tas ir

nāvējošs.
Fluors ir aktīvākais nemetāls. Parastajā vai paaugstinātā

temperatūrā tas reaģē ar visiem metāliem, pat ar cēlmetāliem,

veidojot fluorīdus. Dažus metālus (Mg, AI, Zn, Ni, Fe, Cv) no

fluora iedarbības parastajos apstākļos aizsargā nešķīstoša
fluorīda aizsargslānis.

3. dala
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Elementu Vienkān io vielu Saliktuvielu sastāvā

kārtas

skaitlis
nosaukums simbols

relatīvā
atomu

rādiuss,
blīvums,

kušanas

tempera-

viršanas

tempera-
oksidēšanas

j°",
U E

pakāpe
radlUSS

'

pm

atommasa g/cm
2

pm tūra, °C tūra, C

9

17

Fluors

Hlors

F

Cl

18,9984032

35,4527

64

99

1,7-10
" 3

3,17-10- 3

-218,81

-100,98

-183,0

-34,04

-I

-I, +1,

4-III,

+IV.+V,
4-VII

-I, +1,

4-m,

4-IV, 4-V,

+vn

-I, 4-1,

4-III,

4-V,

4-VII

-I, 4-1,

4-III,

136

181

195

216

35

53

85

Broms

Jods

Astats

Br

I

79,904

126,90447

114

133

3,14

4,932

-8,25

113,6

58,2

182,8

209,9871 140 227At 317

stabilākais

izotops 4-V
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Parastajos apstākļos fluors reaģē gandrīz ar visiem

nemetāliem, ūdeņraža un fluora maisījums pat eksplodē:

H
2 + F

2
- 2HF

Si + 2F
2

-+ SiF
4

S 4- 3F
2

-* SF
6

Broms un jods fluora atmosfērā aizdegas, veidojot

savienojumus BrF, BrF
3,

BrF
5,

IF
5,

IF
7.

Karsējot fluors reaģē ar hloru, kriptonu, ksenonu:

Cl
2

+ F
2

2CIF (vai C1F
3
)

Xc + F
2

XcF
2

Ar slāpekli fluors reaģē tikai elektriskajā lokā:

3F
2

+ N
2

———2NF
3

Ar skābekli flors nereaģē, taču skābekļa fluorīdu OF
2 var

iegūt fluora reakcijā ar NaOH šķīdumu:

2NaOH 4- 2F
2

-> 2NaF + H
2
O + OF

2

Fluors reaģē ar daudzām saliktām vielām, arī ar ūdeni, kas

F
2 plūsmā parastajos apstākļos deg ar bāli violetu liesmu:

2F
2

+ 2H
2
0 -+ 3HF 4- 0

2

2F
2

+ Si0
2

SiF
4

4- 0
2

F
2

+ 2NaCI -> 2NaF + Cl
2

2F
2 4- 2HN0

3
- 2N0

3
F 4- 2HF

slāpekļa
trioksifluorids

Fluora atmosfērā aizdegas pat ugunsizturīgais azbests.

Fluoru izmanto dažādu fluorasavienojumu iegūšanai, kā arī

par raķešu degvielas oksidētāju.

Fluora savienojumi. Fluorūdeņradis HF normālos

apstākļos (0 °C) ir bezkrāsains šķidrums, bet parastajos

apstākļos (20 - bezkrāsaina, kodīga gāze ar asu smaku

= 19,46 °C). Šķidru fluorūdeņradi veido(HF)„ polimēri, kur

HF molekulas asociētas ar ūdeņraža saitēm

...H—F...H—F...H—F...

Gāzveida fluorūdeņradis sastāv no (HF)
6

cikliskām mole-

kulām. HF molekulas eksistē tikai augstās temperatūrās.

Fluorūdeņradi iegūst no kalcija fluorīda:

CaF
2 4- H

2
S0

4
-> CaS0

4
4- 2HF|

HF sajaucas ar ūdeni jebkurās attiecībās un veido f 1 v o r-

ūdeņražskābi. Raksturīga fluorūdeņražskābes īpatnība
ir tās spēja reaģēt ar silīcija dioksīdu:

Si0
2

4- 4HF - SiF
4

4- 2H
2
0

3. dala
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Tāpēc fluorūdeņrazskābi nedrīkst glabāt stikla traukos. To

parasti uzglabā parafīna, ebonīta vai speciālas plastmasas -

teflona traukos. Fluorūdeņrazskābi izmanto stikla izstrādā-

jumu kodināšanai (matēšanai, gravēšanai). Ar fluorūdeņraz-
skābi reaģē vairums metālu (izņemot Au, Pt), veidojot

fluorīdus, kas dažus metālus spēj aizsargāt pret tālāku HF

iedarbību (sk. iepriekš). Fluorīdi, izņemot NaF, KF, A1F
3 ,

SnF
4,

AgF, slikti šķīst ūdenī.

Fluorūdeņradi lieto fluora un fluorīdu iegūšanai, kā arī

fluoru saturošu organisko vielu sintēzei.

Kalcija fluorīdu CaF
2 un kriolītu Na

3
[AlF

6
]

izmanto par kušņiem metalurģijā. NaF un Na
2
[SiF

6
] ir tok-

siski, tos lieto koksnes konservēšanai un kaitēkļu iznīci-

nāšanai.

Skābekļa fluorīdi OF
2 ,

0
2
F

2,
0

4
F

2
ir vienīgie savie-

nojumi, kuros skābeklim ir pozitīva oksidēšanas pakāpe -

+2-1

OF
2,

tāpēc šīs vielas par oksīdiem nesauc. Skābekļa fluorīdi ir

ļoti nestabili.

Halogēnfluorīdi, piemēram, CIF un C1F
3

ir spēcīgi
oksidētāji - tajos sadeg pat volframs.

Plašas izmantošanas iespējas ir fluorusaturošajiem organis-

kajiem savienojumiem, piemēram, fluoroplastam jeb teflonam

(—CF2
—CF

2
—)„; freonam CC1

2
F

2
(saldēšanas iekārtās), ftoro-

tānam CF
3
CHBrCI (efektīvs anestēzijas līdzeklis).

Dzīvajiem organismiem fluors nepieciešams kā mikroele-

ments. Fluora daudzums organismā galvenokārt atkarīgs no šī

mikroelementa satura dzeramajā ūdenī. Visvairāk tā ir kaulos

un zobos (0,1 ...0,3 g/kg). Cilvēkam diennaktī nepieciešams
uzņemt 0,5... 1,0 mg fluora.Relatīvi daudz fluorasatur sīpoli un

lēcas.

Hloru Cl
2

pirmo reizi ieguva

zviedru ķīmiķis K. V. Šēle 1771.

gadā, karsējot sālsskābi kopā ar

minerālu piroluzītu (Mno2).
1810. gadā angļu ķīmiķis H. Dei-

vijs konstatēja, ka šī zaļgan-
dzeltena gāze ir vienkārša viela,

ko veido jauns ķīmisks ele-

ments. H. Deivijs šo elementu

nosauca par hloru (gr. chloros -

zaļgandzeltens).

3.17.2. Hlors

Atrašanās dabā. Svarīgākie hloru saturošie minerāli ir

halīts (akmeņsāls, vārāmais sāls) NaCl, si 1 -

vīns XCI, sil vinīts NaCIKCI, kainīts XCI MgS0
4
3H

2
0,

karnalīts KCIMgCl
2
-6H

2
0.

legūšana. Hlora galvenā rūpnieciskā iegūšanas metode ir

sārmu metālu hlorīdu elektrolīze. Laboratorijā hloru iegūst,

iedarbojoties ar koncentrētu sālsskābi uz Mn0
2

vai KMn0
4

(kālija permanganātu):

Mn0
2

+ 4HCI MnCl
2

+ 2H
2
0 + Cl

2 1
2KMn0

4
+ 16HC1 - 2KCI + 2MnCl

2
+ 8H

2
0 + 5C1

2 1

īpašības. Hlors ir zaļgandzeltena, smacējoša, indīga gāze,
kas « 2,5 reizes smagāka par gaisu, labi šķīst ūdenī

3. dala
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(230,0 cm3/100 gH
2
O 20 °C) un daļēji reaģē ar to.Hlorašķīdumu

ūdenī sauc par hlorūdeni. O°C temperatūrā un » 0,4 MPa

spiedienā hlors pārvēršas oranždzeltenā šķidrumā.
Hlors ir ķīmiski aktīvs nemetāls. Tas reaģē ar visiem

metāliem un nemetāliem (izņemot 0
2,

N
2,

C), piemēram,

2Na + Cl
2
- 2NaCI

2Au + 3C1
2

-» 2AuCl
3

2P + 3C1
2

—� 2PC1
3

Si + 2C1
2

———*- SiCl
4

Hlora maisījums ar ūdeņradi dienas gaismā eksplodē:

H
2

+ Cl
2

2HCI

Hlors reaģē ar daudzām saliktām vielām, piemēram,

H
2
S + Cl

2
—� 2HCI + S

2FeCl
2

+ Cl
2

-> 2FeCl
3

Hlora savienojumus ar skābekli, slāpekli un oglekli iegūst
netiešā ceļā:

HgO + 2C1
2
- HgCl2 + C1

2
0

NH
4
CI + 3C1

2
- NC1

3
+ 4HCI

CH
4

+ 4C1
2
- CC1

4
+ 4HCI

Izmantošana. Hlors ir svarīgs ķīmiskās rūp-

niecības produkts. To izmanto sālsskābes un

nozīmīgu hloru saturošu savienojumu, piemē-

ram, hlorkaļķu, herbicīdu, organisko šķīdinātāju,

polimēru ražošanai, kā arī daudzu organisko
vielu sintēzei. Hloru lieto kokvilnas audumu un

papīra balināšanai, ūdens dezinficēšanai, jo hlora

reakcijā ar ūdeni izdalās atomārais skābeklis, kas

noārda krāsvielas un iznīcina baciļus:

H
2
O + Cl

2
- HCI + HCIO

HCIO - HCI + O

Rīgas dzeramā ūdens pirmreizējai hlorēšanai

izmanto 5 g/m
3

Cl
2,

bet otrreizējai hlorēšanai -

2...3 g/m3 Cl
2.

Hlora savienojumi. H lorūdeņradis HCI

ir bezkrāsaina gāze ar asu smaku. Tas ir nedaudz

smagāks par gaisu. HCI sašķidrinās -84,8 °C un

sacietē -114,2 °C temperatūrā. Hlorūdeņradis ļoti
labi šķīst ūdenī(4,43-104

cm
3/100 g20 °C) un veido

stipru skābi, kuru sauc par sālsskābi. Gaisā tas

"kūp", jo HCI mijiedarbībā ar ūdens tvaikiem

rodas migla, kas sastāv no sīkiem sālsskābes

pilieniņiem.

Kad sagatavota ierīce, atver

aizspiedni un pa caurulīti iepūš
gaisu apakšējā traukā, lai

nedaudz ūdens nonāktu augšējā
traukā, kur tas saskaras ar hlor-

ūdeņradi. Hlorūdeņradis šķīst,
traukā veidojas retinājums, un

ūdens strauji ieplūst augšējā
traukā. Skābā vidē metiloranžs

un viss šķīdums krāsojas sar-

kans.

3.15. att. Hlorūdeņraža

šķīdināšana ūdenī. Eks-

periments «fontāns».
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Laboratorija hlorūdeņradi iegūst nātrija hlorīda reakcija ar

koncentrētu sērskābi:

NaCl + H
2
S0

4
- NaHS0

4
+ HCl|

2NaCI 4- H
2
S0

4
Na

2
S0

4
+ 2HCI|

Rūpniecībā hlorūdeņradi iegūst, sadedzinot ūdeņradi hlorā:

H
2

+ Cl
2
- 2HCI

Hlorūdeņradi lieto sālsskābes ražošanai (sk. 544. lpp.).
Sauss hlorūdeņradis ir neaktīvs savienojums. Tas nereaģē

ar metāliem, bet skābeklis to oksidē tikai katalizatora CuCl
2

klātbūtnē:

4HCI +0
2

2H
2
0 + 2C1

2

Mitra hlorūdeņraža aktivitāte ievērojami pieaug, jo tas

disociē jonos un veido sālsskābi:

hci + h
2
o -> h

3
o

+
+cr

Sālsskābe ir hlorūdeņraža šķīdums ūdenī. Tā ir bez

krāsas. Koncentrētai sālsskābei ir asa smaka, un tā gaisā "kūp".
20 °C temperatūrā maksimālā HCI masas daļa sālsskābē ir

x40% (p = 1,198 g/cm
3

). Sālsskābei ir dažādas standarta

markas. Laboratorijās lieto sālsskābi, kas satur 35... 38 % HCI.

Tehniskajā sālsskābē nedrīkst būt mazāk par 27,5 % HCI.

Sālsskābei piemīt visām skābēm raksturīgās īpašības.

Skābekļa klātbūtnē tā reaģē arī ar mazāk aktīviem metāliem,

piemēram,

2Cu 4- 0
2 + 4HCI -» 2CuCl

2 + 2H
2
0

Spēcīgu oksidētāju klātbūtnē sālsskābei ir reducējošas īpašī-
bas (sk. 270. lpp.).

Sālsskābe ietilpst kuņģa sulas sastāvā, tai ir svarīga nozīme

cilvēka un dzīvnieku gremošanas procesā.

Sālsskābi lieto krāsvielu, ārstniecības vielu, dažādu poli-
mēru un plastmasu rūpniecībā, kā arī metāluun āduapstrādē.
No sālsskābes iegūst dažādu metāluhlorīdus.

Metālu hlorīdi ir cietas kristāliskas vielas, kas labi

šķīst ūdenī (izņemot AgCl, PbCl
2, CuCl, Hg

2
Cl

2,
TICI). Tie ir

termiski izturīgi savienojumi, taču daži no tiem karsējot
sadalās:

PtCl
4

PtCl
2

4- C1
2 T

2AuCl
3

2Au 4- 3C1
2 1

Sudraba(l) hlorīds AgCl ūdenī praktiski nešķīst, tāpēc reak-

ciju starp Ag +
un Cl" joniem izmanto hlorīdjonu pierādīšanai.

3. dala
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Šajā reakcijā veidojas baltas, biezpienveida nogulsnes, kas

nešķīst slāpekļskābē:

2AgN03
+ CaCl

2
- Ca(NO3)2

+ 2AgClļ

Hlorīdu lietošana ir aplūkota nodaļā par attiecīgo metālu

sāļiem.
Ar nemetāliem (izņēmums ir ogleklis un ūdeņradis) hlors

veido nestabilus savienojumus. Tā, piemēram, PC1
3

viegli

hidrolizējas (sk. 245. lpp.), bet hlora nitrīds C1
3
N ir tumš-

dzeltens šķidrums, kas no trieciena eksplodē.
Hlora oksīdus var iegūt tikai netiešā ceļā (sk. 271. lpp.), un

tie ir nestabili savienojumi.

Hlora(I) oksīds C1
2
0 ir nestabila, indīga, dzelten-

brūna gāze ar hloram līdzīgu smaku. Ar ūdeni tas veido

hlorpaskābi:

C1
2
0 + H

2
O - 2HCIO

Hlora(IV) oksīds C10
2

ir oranždzeltena, indīga,

eksplozīva gāze ar asu smaku, kas maisījumā ar C0
2

kļūst
stabilāka. Ar ūdeni tas veido hlorpaskābi HCI0

2 un hlorskābi

HCI0
3
:

2CI0
2

+ H
2
O -» HCI0

2
+ HCI0

3

C10
2
izmanto par balināšanas un dezinfekcijas līdzekli.

Hlora(VI) oksīds C1
2
0

6
ir samērā stabils sarkan-

brūns šķidrums. Tajā pastāv līdzsvars:

C1
2
0

6
*± 2CI0

3

Hlora(VI) oksīds ar ūdeni veido hlorskābiHCI0
3

un perhlor-

skābi HCI0
4:

C1
2
0

6
+ H

2
O - HCI0

3
+ HCI0

4

Hlora(VII) oksīds C1
2
0

7
ir eksplozīvs, bezkrāsains,

eļļveida šķidrums, kura stabilitāte zemākās temperatūrās

ievērojami pieaug.
Ar ūdeni C1

2
0

7
veido perhlorskābi HCI0

4
:

C1
2
0

7
+ H

2
O -> 2HCI0

4

Skābekli saturošās hlora skābes ir šādas:

+1

Oksidējošās
"

hlorapskābe HCIO Stabilitāte

īpašības +3 pahelinās.

pastiprinās hlorpaskābe HCI0
2

Skābās

+s īpašības
hlorskābe HCI0

3
pastiprinās

+7

perhlorskābe HCI0
4

ļ
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Aprēķiniet "aktīvā hlora"

saturu masas daļās (%) šādos au-

dumu balinātājos: 1) hlorkaļķos
3CaCI(CIO)Ca(QH)2 3H

2
O,2) kal-

cija hipohlorītā Ca(CIQ)2-3H
2

Q

un 3) nātrija hipohlorītā
NaCIO-5H

2
0. (20,9 %; 36%;

21,6 %.)

Šīs skābes ir nestabilas, tās ir oksidētāji un, izņemot perhlor-
skābi, pastāv tikai ūdens šķīdumos.

Perhlorskābe HCI0
4
ir bezkrāsains, kustīgs šķidrums,

kas gaisā kūp. Tā ir visstiprākā skābekli saturošā skābe. Tīrā

veidā HCI0
4
ir eksplozīva, taču tās ūdens šķīdumi ir stabili.

Skābekli saturošās hlora skābes iegūst no to sāļiem vai arī

šai nolūkā izmanto īpašas metodes. Nestabilā hlorap-
skābe HCIO veidojas hlora reakcijā ar ūdeni (sk. 271. lpp.).

Skābekli saturošo hlora skābju sāļi ir stabilāki nekā pašas
skābes, taču arī tie ir spēcīgi oksidētāji.

Hlorapskābes HCIO sāļi - hipohlorīti veidojas hlora

reakcijās ar sārmiem vai to ūdens šķīdumiem parastajos
apstākļos:

2KOH + Cl
2

-+ KCIO + XCI + H
2
O (1)

2Ca(OH)
2

+ 2C1
2
- Ca(ClO)

2
+ CaCl

2
+ 2H

2
0 ļ

vai > (2)

Ca(OH)2
+ Cl

2
- CaCl(ClO) + H

2
O J

Hipohlorītiem ir spēcīgas oksidējošas īpašības, jo gaisa

mitruma un C0
2
klātbūtnē tie izdala atomāro skābekli:

Ca(ClO)
2

+ C0
2

+ H
2
O - CaC0

3
+ 2HCIO

HCIO - HCI + O

2CaCI(CIO) + 2H
2
0 -> CaCl

2
+ Ca(OH)

2
+ 2HCIO

2HCIO 2HCI +20

Reakcijā (1) iegūto šķīdumu sauc par Žavelas ūdeni, un to

izmanto audumu balināšanai. Reakcijā (2) iegūto maisījumu
sauc par hlorkaļķiem, kurus izmanto audumu un papīra

balināšanai, kā arī dezinfekcijai.

Hlorkaļķos kalcija jonam pretjoni ir hipohlorītjoni un hlo-

Cl

rīdjoni: CaCl(ClO) jeb Ca—O—Cl.

Hlorkaļķiem ir raksturīga, hloram līdzīga smaka. Patiesībā

šo smaku rada C1
2
0, kurš nelielos daudzumos izdalās C0

2

iedarbības rezultātā:

2CaCI(CIO) + C0
2

-> CaCl
2 + CaC0

3 + C1
2
0

Hlorkaļķu reakcijā ar sālsskābi izdalās hlors:

-i +i . -i -i o

CaCl(ClO) + 2HCI - CaCl
2

+ Cl
2 | + H

2
O

vai

+i -i -i o

Ca(ClO)
2

+ 2HCI -+ CaCl
2

+ Cl
2 | + H

2
O + O

+i

Pēc izdalītā Cl
2

daudzuma nosaka Cl jeb "aktīvā hlora"

saturu hlorkaļķos.
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Hlorpaskābes HCI0
2 sāļi ir hlorīti. Tie ir ļoti nestabilas

baltas, kristāliskas vielas, kuras iegūst netiešā ceļā. Hlorīti

karsējot sadalās un no uzsitiena eksplodē:

3NaCI0
2

NaCl + 2NaCI0
3

vai

NaCl0
2

NaCl + 20

Nātrija hlorīta ūdens šķīdums nav eksplozīvs, un to lieto

audumu un papīra balināšanai.

Hlorskābes HCI0
3

sāļus sauc par hlorātiem. Tie ir

baltas, kristāliskas vielas. Nozīmīgākais ir kālija hlorāts XCI0
3

(Bertolē sāls), kuru iegūst, ievadot hlorukarstā KOH šķīdumā:

6KOH + 3C1
2

———>- SKCI + XCI0
3

4- 3H
2
0

XCI0
3

slikti šķīst ūdenī (7,3 g/100 g H
2
O 20 °C), tāpēc to

viegli atdalīt, šķīdumu atdzesējot. Rūpniecībā kālija hlorātu

iegūst kālija hlorīda šķīduma elektrolīzes procesā.
Hlorātu oksidējošās īpašības ūdens šķīdumos ir vāji

izteiktas, tās izpaužas cietu vielu maisījumos ar spēcīgiem
reducētājiem (P, S, C) paaugstinātā temperatūrā. Bertolē sāls

maisījums ar sarkano fosforu eksplodē pat no uzsitiena:

SKCI0
3 + 6P - SKCI 4- 3P

2
0

5

Karsējot tīrus hlorātus, iegūst perhlorātus, bet katalizatoru

klātbūtnē tie izdala skābekli:

4KCI0
3

——3KC10
4

4- XCI

2KCI0
3

2KCI 4- 30
2

1

Kālija hlorātu lieto sērkociņu rūpniecībā un pirotehnikā.
NaCl0

3 , Ca(ClO 3)2
un Mg(Cl0 3)2

izmanto nezāļu apkarošanai.
Perhlorskābes HCI0

4
sāļi - perhlorāti labi šķīst ūdenī

(izņēmums XCI0
4,

RbCl0
4, CsCIOJ. Perhlorātiem ir vāji

izteiktas oksidējošas īpašības. XCI0
4

un NH
4
CI0

4
Meto sprāgst-

vielu rūpniecībā. Mg(Cl0
4
)
2

lieto par ūdensatņēmēju vielu, jo

tas aktīvi saista ūdeni, veidojot heksahidrātu, kuru 240 °C tem-

peratūrā vai vakuumā iespējams atjaunot par bezūdens sāli.

Plaši pazīstami hloru saturošie organiskie savienojumi
ir hloroforms CHC1

3,
dihloretāns C 2H

4
C1

2, poUvinilhlorīds

(—CH 2
—CHCI—)„ un daudzi citi.

3.17.3. Broms

Atrašanās dabā. Broms dabā sastopams tikai
_

savie-

nojumos, galvenokārt sāļu Naßr, KBr, Mgßr veidā. Šie sāļi

ietilpst hloru saturošos minerālos. Bromīdus satur jūras ūdens,

3. dala
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Bromu Br
2 atklāja A. Z. Ba-

lārs 1826. gadā, ievadot hloru

jūras aļģu pelnu ūdens izvilku-

mā. Maisījumu viņš ekstrahēja

ar ēteri un pēc atdestilēšanas

ieguva tumši brūnu šķidrumu ar

asu smaku. Balārs konstatēja,
ka broms ir hloram un jodam
līdzīgs elements.

Broma nosaukums ir atvasi-

nāts no grieķu vārda bromos -

smirdoņa, smaka.

A. Ž. Balārs (1802-1876)
bija franču farmaceits un

ķīmiķis. Viņš strādāja par ķīmi-
jas profesoru Sorbonnas univer-

sitātē un pirmais ieguva Agßr,
HCIO, Cl

2
0.

dažu ezeru (Saki ezers Krimā) un apakšzemes urbumu ūdeņi.
Broma savienojumi koncentrējas daudzos jūras augos.

legūšana. Rūpniecībā bromu iegūst no koncentrēta KBr

šķīduma, ievadot tajā hloru.

Broma iegūšanai laboratorijā visbiežāk izmanto šādu

ķīmisku reakciju:

2KBr + Mn0
2 4- 2H

2
S0

4
-^-K

2
SQ

4
+ MnS0

4
+ 2H

2
0 4- Br

2 1

īpašības. Broms ir tumši sarkanbrūns, smags, taču ļoti

kustīgs un gaistošs šķidrums, kas veido kodīgus sarkanbrūnus

tvaikus. Broms samērā labi šķīst ūdenī (3,6 g/100 g H
2
O 20 °C)

un daļēji reaģē ar to. Taču vēl labāk tas šķīst organiskajos
šķīdinātājos (benzolā, ēterī v. c). Broma šķīdumu ūdenī sauc

par bromūdeni.

Broms reaģē ar metāliem un daudziem nemetāliem,
piemēram,

2AI + 3Br
2
- 2AIBr

3

2P 4- 3Br
2

-> 2PBr
3

Br
2

4- 3F
2

-* 2BrF
3

Spēcīgā elektriskā laukā un temperatūras intervālā no

-10... 20 °C broma tvaiki reaģē ar tīru skābekli, kas ņemts

pārākumā:

Br
2

4- 20
2

2Br0
2

Br
2

4- 30
2

2Br0
3

Broma tvaikos deg ūdeņradis, veidojot bromūdeņradi HBr:

H
2

4- Br
2
- 2HBr

Broms nereaģē ar slāpekli un oglekli, taču šo elementu

savienojumus var iegūt netiešā ceļā.
Broms kā oksidētājs reaģē ar daudzām saliktām vielām,

piemēram,

H
2
S 4- Br

2
-> 2HBr 4- S

Na
2
S0

3
4- H

2
O 4- Br

2
- Na

2
S0

4
4- 2HBr

H
2
O 4- Br

2
-» HBr 4- HBrO

C 2H
4

4- Br
2
- C 2H

4
Br

2

Izmantošana. Broms nepieciešams dažādubroma savieno-

jumu iegūšanai, kā arī organisko savienojumu sintēzē, dažādu

ārstniecības vielu un krāsvielu ražošanā.

Broma savienojumi. Bromūdeņradis HBr ir bez-

krāsaina gāze ar asu smaku. Tas ļoti labi šķīst ūdenī

(5,48-10* cm
3
/100 g H

2
O 20 °C), veidojot stipru skābi - brom-

ūdeņražskābi. Maksimālā HBr masas daļa šajā skābē 20 °C

temperatūrā ir « 66 %. HBr līdzīgi HCI gaisā "kūp".
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Br~ joni oksidējas vieglāk par Cl" joniem, tāpēc HBr un

bromūdenražskābi lēni oksidē pat gaisa skābeklis, izdalot

bromu:

4HBr +0
2

2H
2
0 + 2Br

2

Bromūdeņraža iegūšanai nevar izmantot bromīdu reakciju
ar koncentrētu sērskābi, jo tā oksidē HBrparBr

2
un veidoS0

2
:

Naßr + H
2
S0

4
4 NaHS0

4
+ HBr 2

2HBr + H
2
S0

4
-» 2H

2
0 + S0

2 | + Br
2

2Naßr + 3H
2
S0

4
-» 2NaHS0

4
+ S0

2 | + Br
2

+ 2H
2
0

Šo reakciju mēdz izmantot Br" jonu pierādīšanai, jo šķī-
dums kļūst dzeltens un izdalās dzeltenbrūni broma tvaiki.

Ūdens šķīdumos Br" jonus pierāda ar AgN0
3

šķīdumu. Šajā
reakcijā veidojas iedzeltenas Agßr nogulsnes, kas nešķīst

slāpekļskābē.
Laboratorijā bromūdeņradi iegūst, hidrolizējot fosfora(III)

bromīdu, kurš savukārt rodas sarkanā fosfora reakcijā ar

bromu:

2P + 3Br
2

-» 2PBr3

PBr
3

4- 3H
2
0 r* H

3
P0

3
4- 3HBrt

Bromūdenražskābi iegūst šādā reakcijā:

BaS 4- 4Br
2

4- 4H
2
0 -> BaS0

4 ļ + BHBr

Metālu bromīdi ir kristāliskas vielas, kas labi šķīst
ūdenī (izņemot Agßr, Pbßr

2, Hg2
Br

2,
Cu

2
Br

2). Tie ir nestabi-

lāki par hlorīdiem. Sudraba bromīds Agßr gaismas iedarbībā

sadalās:

2Agßr 2Ag 4- Br
2

Šo īpašību izmanto fotogrāfijā. Bromīdus (KBr, Naßr,
NH

4
Br) lieto medicīnā kā nomierinošus līdzekļus. Tos izmanto

arī par reducētājiem analītiskajā ķīmijā.

Broma oksīdi Br
2
0, Br0

2
un Br0

3
ir kristāliskas

vielas, kas stabilas tikai zemās temperatūrās (attiecīgi -40 °C,
-3 °C, -70 °C). Br

2
0 iegūst broma reakcijā ar dzīvsudraba(ll)

oksīdu:

2Br
2 4- HgO -» Hgßr2

4- Br
2
0

Par Br0
2

un Br0
3

iegūšanu sk. iepriekš.

Broms veido šādas skābekli saturošas skābes un tām atbil-

stošus sāļus:

bromapskābi HBrO, sāļus hipobromītus;
bromskābi HBr0

3,
sāļus bromātus;

perbromskābi HBr0
4, sāļus perbromātus.

Aprēķiniet, kura metāla brū-

niida relatīvā molekulmasa ir 2

reizes lielāka par šī paša metāla

hlorīda relatīvo molekuimasu?

3. dala
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Šo savienojumu iegūšanai izmanto īpašas metodes, piemēram,

2Br
2

+"HgO + H
2
O - Hgßr

2
+ 2HBrO

Br
2

+5C1
2

+ 6H
2
0 2HBr0

3 + 10HC1

3Br
2

+ 6KOH -> SKBr + KBr0
3

+ 3H
2
0

KBr0
3

+ F
2

+ 2KOH -* KBr0
4

+ 2KF + H
2
O

Skābekli saturošās broma skābes ir nestabili savienojumi
un pastāv tikai ūdens šķīdumos, no to sāļiem stabilākie ir

bromāti, kas sadalās karsējot:

2KBr0
3

-£■*- 2KBr + 30
2

2Mg(Br03 )2
r-£* 2MgO + 2Br

2
+ 50

2

Bromātu oksidējošās īpašības izmanto analītiskajā ķīmijā
(bromatometrijā).

Plaši pazīstami bromu saturošie organiskie savienojumi.

Jodu pirmo reizi ieguva
franču ķīmiķis B. Kurtuā 1811.

slrskāb?P,
iū?as

a

aug

k
u°

nCSĒ
Elementa nosaukums ir atva-

sināts no grieķu valodas vārda

iodēs- violets" jo joda tvaiki ir

3.17.4. Jods

Atrašanās dabā. Jods dabā sastopams tikai savienojumos,

galvenokārt jodīdos. Tos satur jūras ūdens un naftas urbumu

ūdeņi.Joda savienojumi koncentrējas jūras augos, piemēram,
lamūiarijas. So augu sausna satur 0,1...0,6 % joda. Joda mine-

rāli lautarīts un ditceīts, kuri satur kalcija jodātu

Ca(10
3
)
2, sastopami reti (Čūē).

Izšķiroša nozīme jodam ir cilvēka dzīvības procesos. Cilvēka

organismā ir 20.
;

.30 mg joda, no kura « 15 mg koncentrēti

vairogdziedzerī. Šis dziedzeris izstrādā hormonu tiroksīnu,
kurā joda masas daļa ir « 65 %. Tiroksīna veidošanās traucē-

jumi bērnībā izsauc kretīnismu, bet joda trūkums organismā

rada vairogdziedzera palielināšanos (kāksli). Cilvēkam nepie-
ciešamā joda diennakts deva, kas jāuzņem ar uzturu un ūdeni,

ir 0,1. ..0,2 mg.

legūšana. Rūpniecībā jodu iegūst galvenokārt no naftas

urbumu ūdeņiem, tos koncentrējot un apstrādājot ar hloru vai

citiem oksidētājiem:

2KI + Mn0
2

+ 2H
2
S0

4
- K

2
S0

4
+ MnS0

4 + 2H
2
0 +I 2

Izdalījušos jodu attīra sublimējot.
īpašības. Jods ir tumšpelēka, kristāliska viela ar metālisku

spīdumu un asu smaku. Lēni karsēts, tas nekūst, bet pārvēršas

violetos, kodīgos tvaikos (subliniējas, t. i., tiek apieta šķidrā

fāze). Ja joda tvaikus atdzesē, tie kristalizējas. Jodatvaikus, kā

arī joda kristālrežģi veido I 2 molekulas.

Jods slikti šķīst ūdenī (0,03 g/100 g H
2
O 20 °C), tā šķīdību

ievērojami palielina niecīgs kālija jodīda piemaisījums, jo XI ar
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I 2 veido kompleksu savienojumu K[lT2] jeb XI
3. Kompleksais

jons [I I 2]" šķīdumu krāso brūnu.

Jods labi šķīst organiskajos šķīdinātājos - benzolā, etil-

spirtā, hloroformā, ēterī. Joda šķīdumu ūdenī sauc par jod-
ūdeni, bet 5... 10 % joda šķīdums etilspirtā ir joda tinktūra, ko

lieto medicīnā kā antiseptisku līdzekli.

Jods reaģē ar metāliem. Daudzas no šīm reakcijām katalīzē

ūdens, piemēram,

Zn + I2Znl
2

2AI + 3I
2

2AU
3

Ar nemetāliemjods reaģē dažādosapstākļos. Baltais fosfors,
kas novietots uz joda kristāliņiem, uzliesmo:

2P + 3I
2

-� 2PI
3

Fluora atmosfērā jods aizdegas, bet tā reakcija ar hloru ir

mazāk aktīva:

I 2 + 5F
2

-» 2IF
5

(vai IF
7 )

I 2 + Cl
2
- 2ICI

Joda reakcija ar ūdeņradi ir apgriezeniska:

400 °c, Pt

H
2

4- I 2 <
> 2HI

Jods nereaģē ar oglekli, slāpekli, skābekli, sēru un selēnu,
šo elementu savienojumus ar jodu iegūst netiešā ceļā.

Jods reaģē ar daudzām saliktām vielām, piemēram,

H
2
O +I 2 -> HI + HIO

6KOH 4- 3I
2
- SKI 4- XI0

3
4- 3H

2
0

10HNO
3 4- 3I

2
- 6HI0

3 4- 10NO| 4- 2H
2
0

konc.

Joda klātbūtni pierāda ar cietes šķīdumu (rodas zils krā-

sojums).

Izmantošana. Jodu lieto joda savienojumu iegūšanai. Vis-

vairāk to izmanto ārstniecības vielu ražošanai. Radioaktīvā

joda izotopu 1311 lieto dažādu slimību diagnosticēšanā, vairog-
dziedzera un arterosklerozes ārstēšanā.

Joda savienojumi. Jodūdeņradis HI ir bezkrāsaina

gāze ar asu smaku, tas labi šķīst ūdenī (4,25-10* cm
3/100 gH

2
O

10 °C) un veido visstiprāko halogēnūdeņražskābi - jodūdeņraž-
skābi. Šķīdumā maksimālā HI masas dala 10 °C temperatūrā ir

* 70 %. HI līdzīgi HBr un HCI gaisā "kūp".
I~ joni oksidējas vieglāk par Cl~ un Br joniem, tāpēc HI un

jodūdeņražskābi oksidē pat gaisa skābeklis, izdalot brīvu jodu:

4HI +0
2

-> 2H
2
0 4- 2I

2

3. dala
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Kāpēc jodūdenražskābe pēc
ilgāka laika kļūst tumšāka? To

var novērst, ja skābei pievieno
nedaudz sarkanā fosfora. Ar ko

tas izskaidrojams? Uzrakstiet

atbilstošus reakciju vienādoju-
mus!

Jodudeņraža iegūšanai nevar izmantot jodldu reakciju ar

koncentrētu sērskābi, jo tā oksidē radušos HI, izdalot H
2
S un I 2:

2KI + H
2
S0

4
-> K

2
S0

4
+ 2HI 4

BHI 4 H
2
S0

4
-> 4H

2
0 4- H

2S| 4 4I
2

BKI 4- 5H
2
S0

4
- 4K

2
S0

4 + 4H
2
0 4- H

2S| 4 4I
2

Šo reakciju mēdz izmantot I~ jonu pierādīšanai. legūtais

šķīdums ir tumši brūns, un izdalās violeti joda tvaiki. Ūdens

šķīdumos I" jonus pierāda ar AgN03 šķīdumu. Šajā reakcijā

veidojas dzeltenas nogulsnes, kas nešķīst slāpekļskābē.
Laboratorijā jodūdeņradi visērtāk iegūt šādās reakcijās:

PI
3

4 3H
2
0 -> H

3
P0

4
4 3ffl|

XI 4 H
3
P0

4
-> XH

2
P0

4 4 HIT
konc.

Jodūdeņražskābes iegūšanai lieto arī joda suspen-

siju ūdenī, kurā ievada sērūdeņradi:

H
2
S 4I

2
- 2HI +S |

Jodūdeņražskābei piemīt specifiska īpašība - tā reaģē ar

mazaktīvajiem metāliem- varu un sudrabu, izdalot ūdeņradi:

2Ag + 2HI -> 2Aglļ 4 H
2 |

2Cu 4 2HI -+ 2CuI ļ 4 H
2l

Šo parādību izraisa Agl un Cul mazā šķīdība. Tāpēc

ķīmiskais līdzsvars novirzās pa labi. lespējams, ka HI

nestabilitātes dēļ šo reakciju norise ir šāda:

2ffi 2H 4 21

2Ag 4- 21 -> 2AgI

2Ag 4 2HI -> 2AgI 4 H
2|

Jodīdi ir kristāliskas vielas, vairums no tiem labi šķīst
ūdenī. Praktiski nešķīstošajiem metālu jodīdiem mēdz būt

raksturīga krāsa, piemēram, Agl ir dzeltens, Cul - balts, Pbl
2
-

zeltaini dzeltens, Hgl
2
- sarkans, Hg

2
I
2
- zaļš, TU ~dzeltenbalts,

Sbl
3
-rubīnsarkans.

Jodīdi, izņemot sārmu metālu un sārmzemju metālu

jodīdus, ūdens šķīdumos hidrolizējas. Dažkārt šie procesi ir

neapgriezeniski.

A1I
3

4 3H
2
0 - Al(OH)3 ļ 4 3HI

Jodīdi ir spēcīgi reducētāji, piemēram,

2FeCl
3 + 2KI -> 2KCI 4 2FeCl

2
4 I 2

Tos pakāpeniski oksidē gaisa skābeklis, izdalot brīvu jodu:

4NaI 4 0
2 4 2C0

2
-> 2Na

2
C0

3 4- 2I
2

3. dala
i
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Jodīdus lieto medicīnā, analītiskajā ķīmija, organisko vielu

sintēzē v. c.

Pazīstamākais no joda oksīdiem ir j o da(V) oksīds

I 20
5. Tā ir balta, kristāliska viela, kas 300 °C temperatūrā sada-

lās. I 20
5

lieto CO noteikšanai:

SCO + I 20
5
- 5C0

2
+ I 2

Jods veido skābekli saturošas skābes un tām atbilstošus

sāļus:
jodapskābi HIO, sāļus hipoj odītus

jodskābi HI0
3, sāļus j odātus

perj odskābi HI0
4, sāļus perjodātus

ortoperj odskābi H
S
I0

6, sāļus ortoperjodā-
tus

Šo savienojumu iegūšanai izmanto īpašas metodes, pie-
mēram,

3I
2

+ 10HNO
3

-» 6ffl0
3

+ 10NO T + 2H
2
0

3I
2

+ 6NaOH SNaI + Nal0
3

+ 3H
2
0

HI0
3

+ H
2
O

elektrollze
, HI0

4 +H2 T

Jodapskābe HIO veidojas jodūdenī, tā ir nestabils un

amfotērs savienojums, kas pastāv tikai ūdens šķīdumā:

I 2 + H
2
O -* HIO +HI

H+
+ 10" ī± HIO +* I

+

+ OH~

Arī hipoj odīti ir nestabiM, tie sadalās (disproporcio-

nējas) pat pazeminātā temperatūrā:

3KIO -> XI0
3

+ 2KI

JodskābeHl0
3

un tās sāļi ir stabilas kristāliskas vielas,
kas sadalās tikai paaugstinātā temperatūrā:

2HI0
3

I 20
5

+ H
2
O

2KI0
3

2KI + 30
2
|

Perj odskābe HI0
4

no ūdens šķīduma izdalās bezkrā-

sainakristālhidrāta HI0
4

2H
2
0 veidā. HI0

4
-2H

2
0 jāuzskata par

piecvērtīgu skābi H
S
I0

6 (ortojodskābe), jo tās molekulās visi

pieci ūdeņraža atomi var aizvietoties ar metāliem, veidojot

sāļus.
Skābekli saturošās jodskābes un to sāļus izmanto par

oksidētājiem dažādās sintēzēs un ķīmiskajā analīzē.

SKI + XI0
3

+ 6HCI -> 6KCI + 3I
2 + 3H

2
0

BMnS0
4

+ SKI0
4

+ 12H
2
0 -» BHMn0

4
+ SKI + 8H

2
S0

4

Jods veido arī joda(III) sāļus, kuros tam izpau-
žas vāji izteiktas metāliskas īpašības, piemēram, joda(III)

3. dala
?
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Astatu tā izotopa
21,

At

veidā pirmo reizi ieguva D. Kor-

sons, K. Mak-Kenzi un E. Segrē
(ASV) 1940. gadā šādā kodol-

reakcijā:
20

8

*

3
Bi +> = «»At + 2jfl

Tā kā visi astata izotopi ir

radioaktīvi un ar īsu sabruk-

šanas pusperiodu, Segrē 1947.

gadā šo elementu nosauca par

astatu(gr. astotos-nenoturīgs,
nestabils).

ortofosfāts IP0
4, joda(in) nitrāts I(N03 )3

v. c. Joda(III) sāļi ir

dzeltenas, kristāliskas vielas, kas pastāv tikai zemās

temperatūrās (t° < 0 °C), mitrumā hidrolizējas un vienlaikus

disproporcionējas:

SIP0
4 + 9H

2
0 - 3HI0

3 + 5H
3
P0

4
+I 2

3.17.5. Astats

Astatā apvienotas nemetālu un metālu īpašības. Pēc

ķīmiskajām īpašībām tas visvairāk līdzīgs jodam un polonijam,
taču nestabilitātes dēļ ne astatu, ne tā savienojumus nav

iespējams izmantot.

3.18. Elementu periodiskās sistēmas

VIIIA (18.)grupa

Jau 1785. gadā angļu ķīmi-
ķis G. Kavendišs pierādīja, ka

« 1/120 daļa no gaisa tilpuma
ir inerta, taču tālākus pētījumus
viņš neveica.

VIHA grupas elementu veidotās vienkāršās vielas sauc par

cēlgāzēm. Tās sastāv no atsevišķiem atomiem un ir bezkrā-

sainas gāzes ar ļoti zemu ķīmisko aktivitāti. Agrāk tās sauca arī

par inertajām gāzēm. Taču izrādījās, ka kriptons un ksenons

tomēr ir reaģētspējīgas vielas.

Par cēlgāzu izplatību gaisā sk. 3.4. tabulu.

VIIIA (18.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3. dala
9

kārtas

skaitlis

2

10

18

36

nosaukums

Hēhjs

Neons

Argons
Kriptons

Elementa

-ļ

simbols

He

Ne

relatīvā

atommasa

relatīvā

atommasa

4,002602

20,1797

39,984

83 80

(35 29

222,0176

stabilākais

izotops

„. . . . . .
Salikto vielu

Vienkāršo vielu
._ .

sastāvž

blīvums, kušanas viršanas oksidēšanas

g/cm3 temp., °C temp., °C pakāpe

1.78 10-* -272,6 - 268,9

(2,6 MPa)
9,00 10"

4
-248,6 -245,9

1,78:1o-3 -189,3 -185,9

3.74-10" 3 -157,1 -153,2 +11, +IV

5,85 10-
3

-111,8 -108,1 +H, +IV,

+vi, +vm

9,96 10-
3

-71,0 -63,0

Ar

Kr

Xe54 Ksenons

86 Radons Rn
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3.18.1. Hēlijs

Pec ūdeņraža hēlijs ir kosmosā visvairāk izplatītais ele-

ments. Tas izskaidrojams ar kodoltermisku reakciju norisi,
kuras ir Saules un zvaigžņu enerģijas avots un kuru produkts
ir hēlijs. Zemes garozā hēlijs uzkrājas radioaktīvo elementu

a sabrukšanas rezultātā. Izšķīdušā veidā tas atrodas arī mine-

rālos un metālu tīrradņos.
Rūpniecībā hēliju iegūst galvenokārt no dabasgāzes, to

stipri atdzesējot.
Hēlija šķīdība ūdenī un citos šķīdinātājos ir zemāka nekā

citām gāzēm.

Hēliju izmanto inertas atmosfēras radīšanai, pārtikas pro-
duktu konservēšanai. Šķidru hēliju lieto laboratorijās zemu

temperatūru fizikā. To izmanto arī gaisa balonu pildīšanai un

elpošanas ierīcēs (kopā ar skābekli), kuras paredzētas darbiem

dziļi zemē, ūdenīun augstu kalnos. Hēlija kodoli (a daļiņas) ir

ārkārtīgi stabili, tāpēc tos izmanto kodolreakcijās.

3.18.2. Neons

Neonukopā ar hēliju iegūst kā blakusproduktu šķidra gaisa
frakcionēšanas procesā. Gāzes atdala, izmantojot adsorbciju, jo
hēlijam piemīt spēja adsorbēties uz ogles. Izmanto arī konden-

sācijas metodi.

Neonu lieto luminiscences spuldžu pildīšanai (N
2,

He un

« 40 % Ne). Tās izstaro oranžsarkanu gaismu (reklāmām un

signalizācijai). Neonu lieto arī sprieguma stabilizatoru, foto-

elementu un citu ierīču pildīšanai.

Hēliju (gr. hēlios - Saule)
1868. gadā atklāja astronoms

P. Žansens (Francija) un D. Lok-

jērs (Anglija), pētot Saules

spektru. Pēc 27 gadiem - 1895.

gadāangļu zinātnieks V. Remzijs
(Ramzajs) pierādīja, ka hēlijs
atrodas arī uz Zemes - urānu

saturošos minerālos.

V. Remzijs (1852-1916) bi-

ja angļu ķīmiķis. No 1880. gada
viņš strādāja par ķīmijas pro-

fesoru Bristoles universitātē, no

1887. gada - Londonā. Remzijs
pētīja piridīna bāzes un cēl-

gāzes. Atklājis argonu (kopā ar

Dž. V. Releju), ksenonu (kopā ar

M. Treversu), kriptonu un neonu.

Neonu (gr. neos - jauns)
1898. gadā no sašķidrināta gai-
sa izdalīja V. Remzijs.

3.18.3. Argons

Zemes atmosfērā argons ir izplatītākā cēlgāze.
Argonu iegūst šķidra gaisa frakcionēšanas procesā, kā arī

no amonjaka sintēzes atgāzēm.

Argonu galvenokārt lieto inertas atmosfēras radīšanai

dažādos ķīmiskos, metalurģiskos un metināšanas (AI, Mg) pro-

cesos, kā arī kvēlspuldzēs (N
2, «15 % Ar) un citās elektriskās

ierīcēs. Luminiscences spuldzes, kas pildītas ar argonu, izstaro

zilganu gaismu.
Argons veido molekulārus ieslēguma savienojumus, t. s.

klatrātus ar H
2
O, H

2
S, S0

2,
C0

2,
HCI un ar vairākām

organiskām vielām, piemēram,

0 °C, 15 MPa
_

Ar + 6H
2
0 +=====z± Ar-6H

2
0

-42,8
D

C, 0,1 MPa

Parastos apstākļos šie savienojumi neeksistē.

Argonu (gr. argas
- kūtrs)

1894. gadā no gaisa izdalīja
V. Remzijs un Dž. V. Relejs.

3. dala
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Kriptonu (gr. kryptos -

apslēpts) 1898. gadā no gaisa
izdalīja V. Remzijs.

3.18.4. Kriptons

Kriptonu iegūst sašķidrināta gaisa frakcionēšanas procesā,

Kriptonu izmanto kvēlspuldzēs, kur tas ievērojami palē-
ninakvēldiega metāla(sevišķi volframa) iztvaikošanu, tādējādi

paildzinot spuldžu mūžu. Luminiscences spuldzes, kas pildītas
ar kriptonu, izstaro baltu gaismu.

Elektriskajā laukā un -250 °C temperatūrā kriptons savie-

nojas ar fluoru, veidojot kriptona fluorīdus KrF
2 un KrF

4. Tās

ir bezkrāsainas, kristāliskas vielas, kas parastos apstākļos
sadalās. Samērā stabils savienojums ir bārija kriptonāts
BaKr0

4.
Tas ir sāls, ko pazeminātā temperatūrā var iegūt šādā

reakcijā:

98a(0H) 2
4 3KrF

4
4- 0

3
-> 3BaKr0

4
4 6BaF

2
4- 9H

2
0

3.18.5. Ksenons

Ksenonu (gr. xenos - svešs)
1898. gadā no sašķidrināta
gaisa izdalīja V. Remzijs kopā ar

M. Treversu.

Rūpniecībā ksenonu iegūst šķidra gaisa frakcionēšanas pro-

cesā kā blakusproduktu.
Ksenons bija pirmā cēlgāze, kurai tika iegūts savienojums.

1961. gadā kanādiešu ķīmiķis N. Barlets no ksenona un platīna
heksafluorīda PtF

6
maisījuma ieguva bezkrāsainu, kristālisku

vielu, kas bija ksenona heksafluorplatināts Xe[PtF
6
].

Ksenona oksidēšanas pakāpes savienojumos var būt +11,
+IV, +VI, •+•VIII, piemēram, XcF

2, XcF
4, XcF

6, XcF
8,

Xc0
3,

Xc0
4, H

2
Xe0

4
(ksenonskābe), BaXe0

4
(bārija ksenāts),

Ba
2
Xe0

6
(bārija perksenāts).

Ksenona savienojumi visbiežāk ir kristāliskas vielas, retāk

šķidrumi (XeOF4) un gāzveida vielas (Xeo 4). Tie ir stabilāki par

kriptona savienojumiem. Tā XcF
6

ir noturīgs parastajā tempe-

ratūrā, BaXe0
4

sāk sadalīties tikai 130 °C temperatūrā. Taču

ksenona oksīdi Xc0
3

un Xc0
4

ir stabili zemās temperatūrās.

Parastajos apstākļos tie sadalās un ir eksplozīvi.

Ksenona(Vl) oksīdam Xc0
3
ir skābā oksīda īpašības:

Xc0
3

+ Ba(OH)
2
- BaXe0

4
4 H

2
O

BaXe0
4,

tāpat kā BaS0
4,

ūdenīnešķīst.
Ksenonu izmanto luminiscences spuldzēs. Tās izstaro

spilgtu gaismu, kuras spektrs tuvs saules gaismas spektram,
tāpēc t. s. ksenona lampas izmanto prožektoros un kino-

projektoros.
Ksenona fluorīdus lieto par oksidētājiem un fluorētājiem.

Ksenona oksīdus paredzēts izmantot par sprāgstvielām, kuru

eksplozijā nerodas cietas un kaitīgas vielas.

3. dala
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3.18.6. Radons

Radons ir ķīmiski inerta gāze. Salīdzinājumā ar citam

cēlgāzēm tas labi šķīst organiskajos šķīdinātajos un ūdenī

(22,4cm
3
/100gH2

O25°C), tāpēc radons niecīgos daudzumos

atrodas minerālūdeņu avotos, ezeros un dziedniecības dūņās.

To satur arī gaiss, kas atrodas alās, dziļas ielejās un šahtās,

Relatīvi daudz radona ir urāna šahtu gaisā.

Radonu iegūst atomreaktoros, kur tas rodas kodolreakciju

procesos. Ar gaisa plūsmu to saista arī no radioaktīvajiem '
rādija sāļiem un pēc tam adsorbē ar sauso ledu(CO2) vai ogli.

Tehnikā radonu lieto kā iezīmētu atomu nesēju gāzes

noplūdes konstatēšanai. Medicīnā izmanto radona ūdeņu un

radona dūņu peldes, kas ārstē vielmaiņas, kustību aparāta,

asinsrites, perifērās nervu sistēmas traucējumus.

Radonu m 2pdā atklāja

angļu zinātnjekļ E: Rezerfords un

f.Sodijs. Rādija un torija radio-

aktīvās sabrukšanas produktos

7ka

k

s

onS 9

ka

šī gāze jr radioaktīva. E. Rezer-

fords to nosauca par rādija ema-

nāciju (lat emanatio - izplū-

Sa saukt
9lL

S

°rad7n7 jS
tas ro(jas, radioaktīvi sabrūkot

rādijam.

3.19. Elementu periodiskās sistēmas

IB (11.) grupa

3.17. tabula

IB (11.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3.19.1. Varš

Atrašanās dabā. Pazīstamākie vara minerāli ir halko-

pirīts CuFeS
2,

vara spīde _Cv 2S, pusdārgakmens mala-

hltS (CuOH)2
CO

3
U. C. 1835. gada Urālos tika atrasts malahīta

bluķis, kura masa bija 250 tonnas. Sastopami arī vara tīrradni,

smagākais no tiem - 420 tonnas -atrasts 1857. gadā ASV.

Par vara iegūšanu rūpniecībā sk. 540. lpp.

Varu sāka izmantot Mazāzijā
aptuveni 7000 gadu p.m.ē. No

rudam to ieguva 3900 gadu

[ļ-Jļ-ļ- 35

a
ļļļļ «ad

_

v

viduseiropā,
3

2000 ņadu l'Z'.l.
Ķīnā. Antīkajā Romā varu ieveda

9alven °kart no Kipras (gr.

EtadieVJrī
vara

noVukums
latīņu valodā- cuprum.

3. dala
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Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

atomu kušanas viršanas ,
.,_»

jonu E
kārtas

,
. ,

,
relatīva ...

blīvums, . . oksidēšanas
...

: , .777 nosaukums simbols .
m„a

rādiuss, . ,
tempera- tempera-

na^Sno
rādiuss

skaitlis atommasa
pm

g/cm
0(

,

oQ
pakāpe

pm

29 Varš Cu 63,546 128 8,96 1083 2595 +1, +11, 96

(+III)

47 Sudrabs Ag 107,8682 144 10,50 961,3 2180 +1, 126

(+ 11, +HI)

79 Zelts Au 196,9665 144 19,30 1064,7 2707 +1, +111 137

r Salikto vielu sastāvā

oksidēšanas

pakāpe

jonu E+

rādiuss,

pm
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īpašības. Varš ir sarkanīgs, smags, samērā mīksts un plas-
tisks metāls, viens no labākajiem siltuma un elektrības vadī-

tājiem.
Varš ir ķīmiski neaktīvs metāls. Ar gaisa skābekli tas sāk

reaģēt 185 °C temperatūrā, veidojot CuO, bet augstākās tempe-
ratūrās rodas Cu

2
0. Mitrā gaisā uz vara un tā sakausējumu

virsmas ar laiku veidojas zaļš bāziskā vara karbonāta

apsūbējums:

2Cu 4- 0
2

+ H
2
O 4 C0

2
- (CuOH)

2
C0

3

Parastajos apstākļos vara pulveris reaģē ar visiem

halogēniem. Sakarsēts varš deg hlorā, kā arī sēra un fosfora

tvaikos, veidojot attiecīgi CuCl
2,

Cu
2
S un vara fosfīdus Cu

3
P,

Cu
3
P

2.
Ar ūdeņradi, oglekli un slāpekli varš nereaģē.

Skābekļa klātbūtnē varš mijiedarbojas ar skābju šķī-
dumiem:

2Cu + 4HCI + 0
2
- 2CuCl

2
+ 2H

2
0

Varš reaģē ar koncentrētu slāpekļskābi un sērskābi (sk. 241.

un 263. lpp.), kā arī ar oksidējošu sāļu koncentrētiem šķīdu-
miem, piemēram:

Cv + 2FeCl
3

-> CuCl
2

+ 2FeCl
2

Ar sārmiem varš praktiski nereaģē, taču uz to iedarbojas

amonjakūdens skābekļa klātbūtnē. Šajā reakcijā veidojas tetra-

amīnvara(ll) hidroksīds:

2Cu + 8NH
3

+ 2H
2
0 40

2
-* 2[Cu(NH

3
)
4
](OH)

2

Izmantošana. Varu lieto elektrotehnikā, radiotehnikā, da-

žādu vara sakausējumu iegūšanā (sk. 3.3.4. paragrāfu), starp-

pārklājumiem korozijaizsardzībā.

Vara savienojumi. Vara(l) oksīds Cu
2
0 (sarkans

pulveris) ir bāzisks oksīds, bet vara(ll) oksīds CuO

(melns pulveris) ir amfotērs savienojums, kam pārsvarā tomēr

ir bāziskas īpašības. Analogas īpašības piemīt arī vara(l)
hidroksīdam Cu

2(OH)2 (dzeltens) un vara(ll) hidr-

oksīdam Cu(OH)2 (zils).
Cu

2(OH)2 un Cu
2
0 iegūst, reducējot vara(ll) hidroksīdu ar

aldehīdiem:

2Cu(OH)2
4 R-C\ -U HO-Cu-Cu-OH+H

2O4R-C^
II OH

Cu
2
(OH)

2
Cu

2
0 4 H

2
O

Cu
2
0 un Cu

2
(OH)

2
viegli oksidējas, piemēram,

2Cu
2
0 40

2
4 4H

2
0 - 4Cu(OH)

2

3. dala
»
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Cu(OH)_ un CuO iegūst no vara(ll) sāļiem:

CuS0
4

4- 2NaOH -> Cu(OH)
2
ļ + Na

2
S0

4

Cu(OH)
2

——CuO + H
2
O

Vara(U) hidroksīds ir nestabils savienojums, tas pēc ilgāka
laika sadalās arī parastajos apstākļos.

Cu(OH)
2

reaģē ar skābēm. Uz to iedarbojas arī stipri sārmu

šķīdumi, veidojot kuprātus. Cu(OH)
2

šķīst amonjakūdenī -ro-

das tetraamīnvara(ll) hidroksīds, kas šķīdumu krāso intensīvi

zilā krāsā:

Cu(OH)
2

+ 2NaOH - Na
2[Cu(OH)J

Cu(OH)2
4- 4NH

3
- [Cu(NH

3
)
4
](OH)

2

Cu
2
0 lieto stikla un emaljas krāsošanai sarkanā krāsa, kā

arī pusvadītāju tehnikā (kuproksa taisngrieži v. c).
CuO Meto organisko vielu elementanalīzē oglekļa un ūdeņ-

raža satura noteikšanai.

Vara(l) sāļi sastopami reti. Tos iegūst, izmantojot
dažādas metodes, piemēram,

Cu
2
0 4- 2HCI —� Cu

2
Cl

2
4- H

2
O

2CuCl
2

4- Cv Cu
2
Cl

2

Cu
2
Cl

2
ir balta, kristāliska, ūdenī mazšķīstoša viela, kura,

tāpat kā citi vara(l) sāļi, viegU oksidējas līdz vara(ll) savie-

nojumiem:

Cu
2
Cl

2
4- 0

2 4- 4HCI - 4CuCl
2

4- 2H
2
0

Vara(ll) sāļi ir stabili savienojumi. Visvairāk izmanto

vara(U) sulfāta kristālhidrātu CuS0
4
-5H

2
0 jeb vara vitriolu

(sk. lpp.). Vara(ll) hlorīda dihidrāts CuCl
2
-2H

2
0 ir tumš-

zaļā, kristāliska viela, tā koncentrētiem ūdens šķīdumiem ir

zaļa krāsa, bet atšķaidīti šķīdumi ir gaiši zili. Vara(ll) nitrāta

trihidrātu Cu(NO3)2
-3H

2
0 iegūst vara reakcijā ar slāpekļskābi.

Karsējot šīs vielas tumšzilos kristālus, tie zaudē ūdeni un pēc
tam vara nitrāts sadalās:

2Cu(NO
3
)
2

2CuO 4- 4N0
2 1 + 0

2 f

Bāziskais vara karbonāts (CuOH) 2
CO

3 (dabā malahīts) ir

smaragdzaļa, kristāliska viela, kas karsējot viegli sadalās (sk.

217. lpp.). Mākslīgi to iegūst šādā reakcijā:

2CuS0
4

4- 2Na
2
C0

3
4-H

2
0 - (CuOH)2

CO
3 ļ4- 2Na

2
S0

4
4-

4- C0
2 |

(CuOH) 2
CO

3
lieto CuO un CuCl

2
iegūšanai, minerālkrasu

izgatavošanai, kā arī pirotehnikā. Malahītu lieto kā dekoratīvu

X! šķīdumam pielēja 25 ml

CuCI
2 šķīduma. Izdalījās 0,3173

g joda. Pēc dotas shēmas uz-

rakstiet šīs reakcijas oksidēša-

nās-reducēšanāsvienādojumuun

aprēķiniet CuCI
2

molārokoncen-

trāciju!

Cu
2+

+X! — Cul +i2 +K
+

{0,1 mol//)

3. dala
9
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materiāluarhitektūrā un dažādu dekoratīvu priekšmetu izga-
tavošanā. No mazvērtīga malahīta iegūst varu.

Vara(ll) acetātu Cu(CH
3
COO)

2
H

2
O iegūst CuO reakcijā ar

etiķskābi. Dažādo zaļo un zilganzaļo toņu dēļ to izmantokrāsu

rūpniecībā.
Vara(U) acetātu-arsenītu Cu(CH

3COO) 2
Cu

3(AsO 3)2 (Parī-
zes zaļo) lieto augu kaitēkļu iznīcināšanai.

Visi vara savienojumi ir indīgi!
Cu2+ jonu pazīšanai izmanto bezkrāsainu liesmu. Paaug-

stinātā temperatūrā liesmā rodas vara atomi, kas izstaro zaļu
gaismu.

Varš ir mikroelements. Tas veicina augu augšanu nelab-

vēlīgos apstākļos (mazražīga augsne, aukstums, sausums).
Vara trūkums cilvēka un dzīvnieka organismā izraisa anēmiju
un vielmaiņas traucējumus. Cilvēka organisms satur « 100 mg

vara.

Oksidējot vara(ll) savienojumus ar spēcīgiem oksidētājiem,
iegūst vara(III) savienojumus, piemēram, vara(lH) hidrokso-

kuprātu:

2Cu(OH)
2

+ NaCIO+ 2NaOH + H
2
O -»2Na[Cu(OH)J + NaCl

Vara(III) savienojumi ir nestabili. Tie ir spēcīgi oksidētāji.

Arheoloģiskos izrakumos ir

atrasti sudraba priekšmeti, kas

izgatavoti 5000 gadu p.m.i.
Romas impērijas laikā sudrabu

ieguva Spānijā. Pēc Amerikas

atklāšanas daudz sudraba vie-

tējiem iedzīvotājiem nolaupīja

spāņu konkistadori tagadējo val-

stu Peru, Bolīvijas un Meksikas

teritorijā. Sudraba nosaukums

latīņu valodā ir argentum (latīņu
valodā arges nozīmē gaiši viz-

mojošs).

3.19.2. Sudrabs

Atrašanās dabā. Sudrabs sastopams galvenokārt citu

metālu (Pb, Cv, Zn) sulMrūdās. Tā pazīstamākie minerāli ir

argentīts Ag
2
S un kerargits AgCl. levērojamākās

sudraba rūdu atradnes ir Meksikā, Peru, ASV, Vidusāzijā,
Urālos, Altajā. Sastopami arī sudraba tīrradņi. Lielākais Ag
tīrradnis, kura masa 1420 kg, ir atrasts Čīlē.

legūšana. Lai iegūtu tīru sudrabu, rūdas bagātina un

apstrādā ar nātrija cianīda NaCN šķīdumu. Tādējādi rodas

nātrija dicianoargentāts, no kura sudrabu izdala ar cinku:

Ag2
S + 4NaCN - 2Na[Ag(CN)

2
] + K

2
S

2Na[Ag(CN)
2
] +Zn -* Na

2
[Zn(CN)J + 2Ag

īpašības. Sudrabs ir smags, mīksts un plastisks metāls ar

spoži baltu spīdumu, tam piemīt visaugstākā siltumvadītspēja
un elektrovadītspēja. Sudrabs ir cēlmetāls.

Ķīmiskā ziņā sudrabs ir neaktīvs metāls, taču tā joni

ārkārtīgi mazās koncentrācijās (« 10" 10 mol//) spēj pāriet pat

dzeramajā ūdenī. Šiem joniem piemīt antiseptiskas īpašības ~

tie nomācbaktēriju attīstību. Ar skābekli sudrabs nereaģē, bet

gaisā esošā sērūdeņraža ietekmē apsūbē:

2Ag + 2H
2
S +0

2
- 2Ag 2

S + 2H
2
0

3. dala
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Ja sudrabu saberž kopā ar sēra gabaliņu, tas nomelnē:

2Ag + S -* Ag2
S

Sudrabs reaģē ar koncentrētu slāpekļskābi (sk. 241. lpp.) un

sērskābi:

2Ag + 2H
2
S0

4
-* Ag

2
S0

4
+ S0

2
| + 2H

2
0

Sudrabs mijiedarbojas ar koncentrētu jodūdeņražskābi un

bromūdenražskābi (sk. 280. lpp.), bet, sakarsēts līdz kušanas

temperatūrai, tas reaģē arī ar hlorūdeņradi:

2HCI 2H + 2CI
r

2Ag + 2CI -> 2AgCI

2Ag + 2HCI 2AgCi + H
2 f

Izmantošana. Sudrabs ietilpst dažādos sakausējumos, no

kuriem gatavo juveMerizstrādājumus, sadzīves priekšmetus,

medaļas un monētas. Izplatītākie ir sudraba sakausējumi ar

raudzi 800 un 875 (raudze ir dārgmetāla masas vienības 1000

masas vienībās sakausējuma). Pazīstamākie ir sudraba sakau-

sējumi ar varu.

Tīru sudrabu izmanto elektrotehnikā, radiotehnikā, elek-

tronikā un galvanoplastikā. Stiklu, kas pārklāts ar sudrabu,
lieto spoguļu un termosu izgatavošanai.

avienojuml. Sudraba(l) oksīds ir brūna,
kristāliska viela, kuru iegūst sudraba nitrāta reakcijā ar

sārmiem:

2AgN03 + 2NaOH -> Ag2Oļ + 2NaN0
3 + H

2
O

Ag
2
0 veido ļoti vājas koncentrācijas šķīdumu, kuram ir

sārmaina reakcija, jo šķīdumā atrodas sudraba® hidroksīds

AgOH.

Ag
2
0 + H

2
O ī± 2Ag +

+ 20H~

Tāir samērā stipra bāze, tāpēc sudraba(l) sāļi nehidrolizējas.

Ag2
0 šķīst amonjakūdenī, veidojot diamīnsuciraba(l) hidr-

oksīdu jeb t. s. sudraba oksīda amonjakālo šķīdumu:

Ag
2
0 4- 4NH

3
4- H

2
O -» 2[Ag(NH

3
)
2
]OH

Sudraba(l) savienojumi viegli reducējas, izdalot sudrabu.

Par reducētajiem lieto aldehīdus (formalīnu, glikozi). Pēc šādas

metodes (izmantojot sudraba oksīda amoņjakālo šķīdumu) ar

sudrabu pārklāj stiklu (sudraba spoguļa reakcija). Ag
2
0 lieto

organiskajā sintēzē.

Sudraba(l) nitrātu AgN0
3

iegūst sudraba reakcijā
ar slāpekļskābi. AgN0

3
bezkrāsainie kristāli ļoti labi šķīst

ūdenī (227,9 g/100 g H
2
O 20 °C). Tāpēc to ir ērti lietot citu

3. dala
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sudraba savienojumu iegūšanai, kā ari sudrabošanāun medi-

cīnā. Sudraba nitrātam piemīt audus savelkoša un pretiekai-
suma iedarbība. To izmanto arī čūlu un kārpu piededzināšanai

(kārpu zīmuļi). AgN0
3

kopā ar AgCl lieto t. s. baktericīdā

papīra piesūcināšanai. No AgN0 3 pagatavo arī stabilizētus

sudraba koloidālus šķīdumus, kurus izmanto gļotādu dezinfi-

cēšanai (protargols, kolargols). AgN0
3

ūdens šķīdumu lieto par

reaģentu halogenīdjonu pierādīšanai.

Sudraba(l) halogenīdi ir ūdenī nešķīstoši sāļi

(izņemot AgF). Tie gaismā sadalās, piemēram:

2Agßr 2Ag + Br
2

Tāpēc sudraba halogenīdus, sevišķi Agßr, izmanto fotogrāfijā

par gaismas jutīgā slāņa komponentiem. Atkarībā no apgais-
mojuma intensitātes sudraba halogenīdos rodas vairāk vai

mazāk sudraba kristālu aizmetņu. Fotomateriāla attīstīšanas

procesā attiecīgajās vietās veidojas sīkkristālisks sudrabs, kas

ir melnā krāsā. To sudraba halogenīda daļu, kura gaismas
ietekmē nav sadalījusies, no fotomateriāla izvada fiksēšanas

procesā, izmantojot nātrija tiosulfatu:

Agßr + 2Na
2
S

2
0

3
-* Na

3[Ag(S
2
0

3
)
2
] 4 Naßr

Pazīstami arī sudraba(ll) un sudraba(lll) sa-

vienojumi, piemēram, AgF 2,
K[AgF

4
], AgO. Sudraba(ll)

oksīds rodas sudraba reakcijā ar ozonu, bet sudraba(ll) fluo-

rīds - reakcijā ar fluoru:

Ag 4- 0
3

™» AgO + 0
2

Ag + F
2

-> AgF
2

3.19.3. Zelts

Jau 5000 adu m ē

Mazāzijā no iz-

gatavoja greznuma priekšmetus,
Senie ēģiptieši zeltu ieguva

£°™s -0a!VB"a'

zelta atradnes bija Spāni a, kur

zelta ieguve sasniedza pat
61 gadā. Līdz Amerikas atklā-

šanai Vecajā Pasaulē bija iegūts

30 IZ /UU T Z6IT3. J3U LoUU Q3uU

p.m.ē. Ēģiptē zeltu lietoja par

maksāšanas līdzekli. Pirmās

p.m.ē. Zelta nosaukums latīņu
valodā ir aun/m.

Atrašanās dabā. Zelts dabā sastopams gandrīz vienīgi
tīrradņu veidā - galvenokārt kā sīki graudiņi kvarca smiltīs un

kvarca iežos. No iežiem to atdala, izskalojot ar ūdem, jo zeltam

un smiltīm ir stipri atšķirīgs blīvums. Vislielākie zelta tīrradņu
kristāli atrasti Austrālijā (no 85,5 līdz 111,6 kg). Retāk sasto-

pami zelta minerāli kalaverīts AuTe
2,

silvanīts
. . _,

„. ._. ~_ ~

2

AuAgTe
4

v. c. Piemaisījumu veida zelts sastopams svina, vara

un dzelzs sulfīdu rūdās. levērojamākās zelta atradnes ir DĀR,

Kanādā> ASV, Austrālijā, Indijā, Urālos, Sibīrijā, Kolimas un

A _ i •

Amūras baseinos.

legūšana. Lai iegūtu tīru zeltu, izskaloto zeltu vai bagātinā-
tās ***** apstrādā ar nātrija cianīdu. Tādējādi iegūst diciano-

aurātu Na[Au(CN)
2
], no kura zeltu izdala ar cinku (sk. par

sudrabaiegūšanu 288. lpp.).

3. dala
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īpašības. Zelts ir smags, mīksts un plastisks metāls ar spoži
dzeltenu spīdumu, tas ļoti labi vada elektrību un siltumu.

Zelts ir ķīmiski inerts metāls, tas nezaudēspīdumu pat visai

agresīvos apstākļos un tāpēc ir visiecienītākais cēlmetāls.

Gaisā zelts neoksidējas pat paaugstinātā temperatūrā, taču

tā pulveris, kas sakarsēts līdz 150 °C, reaģē ar halogēniem,

piemēram:

2Au + 3C1
2

2AuCl
3

Skābes un sārmi uz zeltu neiedarbojas (izņēmums -karsta

koncentrēta selēnskābe H
2
Se0

4
). Vislabāk zelts reaģē ar sārmu

metālu cianīdiem (sk. iepriekš). Uz zeltu iedarbojas ar hloru

piesātināts sālsskābes šķīdums, kā arī HCI un HN0
3 maisījums

(karaļūdens) (sk. 241. lpp.):

2Au + 3C1
2

+ 2HCI - 2H[AuCIJ

Au + HN0
3

+ 4HCI - H[AuCl4 ] + NOf + 2H
2
0

Abās reakcijās rodas tetrahlorozeltskābe, kas veido gaiši
dzeltenus, adatveida kristālus. Šo vielu lieto apzeltīšanas

procesos. Karsējot H[AuCl4], kompleksā skābe pakāpeniski
sadalās:

H[AuCl4 ] —C AuCl
3

+ HCI T

AuCl
3

——AuCl + Cl
2 T

2AuCI 2Au + Cl
2 T

No tetrahlorozeltskābes var iegūt zeltskābi:

H[AuCl
4
] + 4NaOH - H

3
Au0

3
+ 4NaCI + H

2
O

Zeltskābe veido arī sāļus. Karsējot tā sadalās, un rodas

brūns zelta(ni) oksīds:

2H
3
Au0

3
Au

2
0

3
+ 3H

2
0

No zelta(l) hlorīda šķīduma sārmi izgulsnē violetu zelta(l)
oksīdu:

2AuCI + 2NaOH Au
2
0 + 2NaCI + H

2
O

Stabilākie ir zeltaCUl) savienojumi, taču visi zelta

savienojumi karsējot viegh sadalās, turklāt zelts izdalās brīvā

veidā.

Zeltu tā mīkstuma dēļ visbiežāk izmanto sakausējumos, no

kuriem gatavo juvelierizstrādājumus, monētas, medaļas, zobu

protēzes, speciālas detaļas radiotehnikā, elektronikā v. c. Zelta

sakausējumu svarīgākie komponenti ir Cv, Ag, Ni, Pt, Pd, Rh.

Tajos zelta raudze parasti ir 583 vai 750. Tīru zeltu lieto

galvaniskajos pārklājumos, stikla un citu izstrādājumu
apzeltīšanai.
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3.20. Elementu periodiskās sistēmas

IBB(12. grupa)

3.18. tabula

118 (12.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

Cinka sakausējumus ar varu

un alvu pazina jau 2500 gadu

p.m.ē. Babilonijā un 1200 gadu

p. m.ē. Indijā. Ķīnā cinku ieguva
600 gadu p.m.ē. Eiropā ap

1600. gadu cinks tika iegūts,
karsējot ZnO un ogles maisījumu
bez gaisa piekļūšanas. Pirmo

reizi cinka nosaukums ir atro-

dams Paraceiza rakstos. 1746.

gadā cinku no reakcijas vides

tvaiku veidā (destilācija) izdalīja
A. Z. Marggrāfs. Domājams, ka

šis elements ir nosaukts, pama-

tojoties uz robotajām cinka oksī-

da rūdas formām (vācu valodā

zackig, zinkig - robots, žubu-

rains).

3.20.1. Cinks

Atrašanās dabā. Cinks brīvā veidā dabā nav sastopams.
Pazīstamākie cinka minerāli ir sfalerīts jeb cinka

spīde ZnS un smitsonīts ZnC0
3,

tie ietilpst polimetā-

liskajās rūdās. levērojamākās cinka rūdu atradnes ir ASV,

Austrālijā, Altajā, Ziemeļkaukāzā, Beļģijā, Francijā, Anglijā,
Vācijā, Polijā.

legūšana. Cinku ražo, izmantojot sauso (1.) un t. s. slapjo
(2.) metodi:

1. 2ZnS + 30
2

2ZnO + 2S0
2
|

ZnC0
3

ZnO + C0
2 |

ZnO + C Zn + CO T

2. ZnO + H
2
S0

4
- ZnS0

4
+ H

2
O

2ZnS0
4

+ 2H
2
0 eleķtroUže

» 2Zn + 2H
2
S0

4
+ 0

2 |

īpašības. Cinks ir zilganbalts metāls, temperatūrās līdz

100 °C un virs 150°C - trausls, bet temperatūru intervālā no

100 °C līdz 150 °C - plastisks. Gaisā tas pārklājas ar plānu
oksīda un hidroksokarbonāta kārtiņu, tāpēc zaudē spīdumu un

ar ūdeni nereaģē. Plānā aizsargkārtiņa to padara izturīgu pret

koroziju.

Stipri sakarsēts cinks gaisā sadeg ar zaļganu liesmu un

veido baltus cinka oksīda dūmus. Svaigs cinka pulveris ir

pirofors (gaisā viegli uzliesmo), tas reaģē ar halogēniem un

fosforu. Sakarsēts cinka un sēra pulveru maisījums eksplodē.

3. dala

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

atomu kušanas
blīvums,
,

,
tempera-

B/Cm turaT'C

viršanas jonu E
J *

kārtas relatīvā
rādiuss. tempera-

oksidēšanas
rādiuss,

skaitlis
nosaukums simbols

atommasa pakāpe
pm tūra, °C pm

30

48

Cinks

Kadmijs

Dzīvsudrabs

Zn

Cd

Hg

65,39

112,411

200,59

133

149

7,13

8,65

13,55

419,5

321,0

-38,89

(20 °C)

907,0

767,0

356,73

+ 11

+ 11

+1,

+n

74

97
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Paaugstinātā temperatūra cinks reaģē ar ūdeni, serūdeņradi
un amonjaku:

Zn + H
2
O ZnO + H

2
f

Zn + H
2
S ZnS + H

2|

3Zn + 2NH
3

Zn
3
N

2 + 3H
2 |

Cinkam piemīt visas vidēji aktīva metāla raksturīgās

īpašības (sk. 3.3. nodaļu). Tas reaģē arī ar slāpekļskābi un

koncentrētu sērskābi, kā arī ar sārmu ūdens šķīdumiem (sk. arī

241. lpp.).

Zn + 2H
2
S0

4
-C* ZnS0

4
+ S0

2 | + 2H
2
0

konc.

Zn + 2NaOH + 2H
2
0Na

2
[Zn(OH)

4
] + H

2
|

Izmantošana. Cinku galvenokārt lieto dzelzs izstrādājumu

pretkorozijas pārklājumiem, izgatavojot, piemēram, cinkoto

skārdu, caurules. Daudz cinka izmanto sakausējumos (sk.

3.7. nodaļu) un galvaniskajos elementos, par reducētāju
ķīmiskajos procesos, piemēram, H

2
iegūšanai laboratorijā

(Zn + HCI).
Cinka savienojumi. Cinka oksīds ZnO ir balta,

pulverveida viela. Tas ir amfotērs savienojums (sk. 159. lpp.).
Cinka oksīdu lieto par pigmentu baltās eļļas krāsas (cinka

baltuma) izgatavošanai, par pildvielu gumijas ražošanā un

piedevu dažādās medicīniskās un kosmētiskās ziedēs.

Cinka hidroksīdu Zn(OH)2
baltu nogulšņu veidā

iegūst no šķīstošajiem cinka sāļiem:

ZnS0
4

+ 2NaOH - Zn(oH) 2 ļ + Na
2
S0

4

Zn(OH)
2

ir amfotērs hidroksīds (sk. 160. lpp.), tas šķīst arī

amonjakūdenī, veidojot tetraamīncinka hidroksīdu:

Zn(OH)2
+ 4NH

3
- [Zn(NH

3
)
4
](OH)

2

Cinka hidroksīds karsējot sadalās:

Zn(OH)2
ZnO + H

2
O

Cinka hlorīdu ZnCl
2

grūti iegūt kristāliskā veidā, jo
tas ir ļoti higroskopisks un tāpēc saskarē ar mitru gaisu
"izplūst". ZnCl

2 šķīdumu sālsskābē lieto vara un dzelzs sakau-

sējumu lodējamo virsmu attīrīšanai no oksīdiem:

CuO + ZnCl
2

+ 2HCI CuCl
2

+ ZnCl
2

+ H
2
O

Cinka sulfāts veido kristālhidrātu ZnS0
4

7H
2
0. To

izmanto par elektrolītu cinka ražošanā un galvaniskajā
cinkošanā. Cinka sulfātu lieto arī medicīnā kā antiseptisku

Paracelzs, īstajā vārdā

Fīlips Aureols Teofrasts Bom-

basts fon Hoenheims (1493—
1541) bija ārsts, ķīmiķis, dabas-

pētnieks un filozofs. Viņš dzimis

Šveicē, dzīvojis Itālijā, Francijā,

Vācijā. Uzskatāms par farma-

ceitiskās ķīmijas radītāju.

A. Z. Marggrāfs (1 709-

-1782) bija vācu ķīmiķis. Viņš
nodibināja Prūsijas Zinātņu
akadēmijas ķīmijas laboratoriju,
kurā sāka izmantot mikroskopu.
Marggrāfs ir pētījis fosforu un

ieguvis kālija cianīdu. Vissva-

rīgākais viņa atklājums ir cukura

konstatēšana bietēs.
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vielu un tekstilrūpniecībā audumukodināšanai. Daudz cinka

sulfāta izmanto citu cinka savienojumu iegūšanai.
Cinka sulfīdu ZnS baltu nogulšņu veidā iegūst, sārmu

metālu sulfīdiem vai amonija sulfīdam iedarbojoties uz šķīs-

tošajiem cinka sāļiem:

ZnCl
2

+ Na
2
S - ZnSļ + 2NaCI

ZnS reaģē ar atšķaidītām skābēm, izdalot sērūdeņradi.
ZnS kopā ar BaS0

4
lieto baltā pigmenta litopona ražošanai:

ZnS0
4

+ BaS - ZnSļ + BaS0
4 ļ

Cinka sulfīdu, kas satur piemaisījumus (Cv, Bi, Pb, lanta-

noīdi), lieto luminiscējošu krāsu ražošanā. No ZnS un CdS

maisījuma gatavo luminoforus, kurus izmanto elektronstaru

lampu, televizoru un rentgeniekārtu ekrānos, luminiscences

spuldzēs, radioaktīvo staru reģistrēšanai, lāzeros v. c.

Cinks ir toksisks, tāpēc cinkotos traukos pārtikas produktus

uzglabāt aizliegts. Taču cinks ir mikroelements, kas ietekmē

aminoskābju veidošanos. Cilvēkam nepieciešamā Zn2+ dien-

nakts devair 5... 20 mg. Ar cinka savienojumiem relatīvi bagāti
ir ķērpji, sēnes, skuju koki, daži jūras dzīvnieki (austeres).

1817. gadā kadmiju cinka

rūdās atrada C. Hermanis. Tīru

metālu drīz pēc tam ieguva
F. štromeijers. Jauno elementu

viņš nosauca par kadmiju (gr.
kadmeia - cinka rūda). Cinka

rūdu sauc arī par galmeju.

F. Štromeijers (1776-1835)
bija vācu ķīmiķis, ķīmijas pro-

fesors Gētingenas universitātē.

Viņš analizējis daudzus mine-

rālus.

Ja tīru kadmiju liec, tad tas

"kliedz". Nosauciet otru metālu,
kurš "kliedz"!

3.20.2. Kadmijs

Atrašanās dabā.Kadmijs sastopams galvenokārt polimetā-

liskajās rūdās kopā ar cinka, vara un svina savienojumiem.
Pazīstamākie kadmija minerāli ir grinokīts CdS un

ota vīts CdC0
3.

legūšana. Kaa'miju iegūst kā cinka rūdas pārstrādāšanas

blakusproduktu, iedarbojoties uz procesā radušos kadmija sul-

fātu ar cinku:

CdS0
4

+ Zn -> ZnS0
4

+ Cd

legūto kadmiju šķīdina sērskābē un tad kadmija sulfāta

šķīdumu elektrolizē.

īpašības. Kadmijs ir mīksts, sudrabbalts metāls ar zilganu

spīdumu, viegli kaļams, stiepjams un velmējams.

Kadmijs ir vidēji aktīvs metāls, kas ir izturīgs pret koroziju,

jo tā virsma ir pārklāta ar plānu CdO aizsargkārtu. Karsējot

kadmijs sadeg ar dzeltenu liesmu un veido sarkanbrūnu

kadmija oksīdu. Kadmijs reaģē arī ar halogēniem un sēru, uz to

lēni iedarbojas sālsskābe, izdalot ūdeņradi. Kadmiju oksidē

slāpekļskābe un koncentrēta sērskābe.

Izmantošana. Kadmiju lieto metālu sakausējumos (sk. 142.

un 143. lpp.) un tērauda pretkorozijas pārklājumiem. To

izmanto arī sārmu akumulatoros un kodolreaktoros neitronu

plūsmas regulēšanai.

3. dala
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Kadmija savienojumi. Kadmija oksīds CdO ir bāzis-

kais oksīds. Tas reaģē ar skābēm, taču ūdens uz šo oksīdu ne-

iedarbojas. CdO ir stipra inde, toksiski ir arī citi kadmija
savienojumi.

Kadmija hidroksīds Cd(OH)
2

atšķirībā no Zn(OH)
2

nav amfotērs savienojums. Baltu nogulšņu veidā to iegūst no

šķīstošajiem kadmija sāļiem:

Cd(NO
3
)
2

+ 2KOH - Cd(OH)
2
ļ + 2KN0

3

No kadmija sāļiem nozīmīgs ir kadmija sulfīds CdS.

Tas nešķīst skābēs, tāpēc CdS dzeltenu nogulšņu veidā var

iegūt, iedarbojoties ar sērūdeņradi uz šķīstošajiem kadmija

sāļiem:

CdS0
4

+ H
2
S - CdSļ + H

2
S0

4

CdS lieto par pigmentu dzeltenās krāsas un krāsaino stiklu

izgatavošanā. Kopā ar kadmija selenīdu CdSe to lieto pusvadī-

tāju tehnikā. Kadmija halogenīdus izmanto pirotehnikā (zila
liesma).

3.20.3. Dzīvsudrabs

Atrašanās dabā. Pazīstamākais dzīvsudraba minerāls ir

cinobrs HgS. Tā atradnes ir Spānijā, Dienvidslāvijā, Itālijā,
Reinas baseinā, Donbasā, Vidusāzijā, ASV, Meksikā. Brīvā

veidā dzīvsudrabs sastopams reti.

legūšana. Dzīvsudrabu iegūst, karsējot gaisā cinobru:

HgS + 0
2
- Hg + S0

2 |

Dzīvsudrabs izdalās tvaiku veidā, tos kondensē speciālos
dzesējamos uztvērējos.

īpašības. Dzīvsudrabs ir sudrabbalts, spīdīgs metāls, vienī-

gais no metāliem, kas parastajos apstākļos ir šķidrums. Tas

viegli sairst pilienos, kuri tikpat viegli saplūst kopā. Dzīvsud-

rabs ir vissmagākais šķidrums, tam ir liels termiskās izpleša-
nās koeficients, taču zema elektrības un siltuma vadītspēja.

Dzīvsudraba tvaiki ir indīgi. Ar metāliem (izņemot Fe) dzīvsud-

rabs veido gan šķidrus, gan cietus sakausējumus, t. s. amalga-

mas, kurās nereti veidojas arī intermetāliski savienojumi.
Sevišķi labi dzīvsudrabā šķīst zelts un sudrabs.

Tīrs dzīvsudrabs ar gaisa skābekli reaģē 300°C temperatūrā:

300 °C

2Hg + 0
2
«=± 2HgO
400 °C

Dzīvsudrabu un tā savieno-
jumus pazina jau pirms mūsu

ēras. Sarkanais cinobrs HgS tika

lietots par krāsu pigmentu. 4.

gadsimtā p.m.ē. to ieguva gal-
venokārtSpānijā. Cinobru karsē-

jot, dabūja dzīvsudrabu. Senajā
Romā dzīvsudrabu lietoja zelta

ekstrakcijai no kalnu iežiem.

Paracelzs dzīvsudraba preparā-
tus sāka lietot medicīnā. Dzīv-

sudraba nosaukumā (hydrargy-
rum) ir atspoguļots gan tā

kustīgums, gan tā metāliskums
(gr. hydor - ūdens, argyros

-

sudrabs, lat. argentvm vivum -

dzīvais sudrabs).

3. dala
i



296

Dzīvsudrabs un tā savieno-

jumi ir ļoti indīgi (toksiski).
Dzīvsudraba katjonu pieļau-
jamā koncentrācija ūdenī salī-

dzinājumā ar citu metālu joniem
ir viszemākā - 0,002 mg//

(Cd
2+

-0,01 mg//; Pb
2+

.Ag+
-

0,05 mg//).

Ja dzīvsudrabs satur piemaisījumus (Zn v. c.), ta virsma

oksidējas arī parastajos apstākļos un tāpēc zaudē spīdumu.

Dzīvsudrabs pieder pie neaktīvajiem metāliem, taču tas

viegli reaģē ar halogēniem un sēru:

Hg + Cl
2
- HgCl2

Hg + S - HgS

Dzīvsudrabu oksidē slāpekļskābe un sērskābe Atkarībā no

reaģējošo vielu daudzumu attiecības veidojas Hg
2+ vai Hg 2

+

savienojumi:

Hg + 2H
2
S0

4 HgS0
4

+ S0
2
| 4 2H

2
0

2Hg + 2H
2
S0

4
—£ Hg

2
S0

4
4 S0

2
| 4 2H

2
0

šķīd.

3Hg 4- BHNO3 - 3Hg(N0
3
)
2

+ 2NO| + 4H
2
0

6Hg + BHNO3 -� 3Hg2(N0 3 )2 + 2NOT + 4H
2
0

šķīd.

Izmantošana. Dzīvsudrabu lieto termometros un mano-

metros (līdz -39 °C), to izmanto elektrotehnikā (luminiscences

spuldzēs, slēdzos, relejos v. c), cēlmetālu metalurģijā, polaro-

grāfijā, kodoltehnikā, organiskajā sintēzē (kataMzators), elek-

troķīmijā (katodmateriāls Cl
2

un NaOH iegūšanai v. c).

Izliets dzīvsudrabs nekavējoties jāsavāc. To uzsūknē vai

saista ar sēra pulveri, ar joda un aktīvās ogles maisījumu, ar

FeCl
3

šķīdumu:

2FeCl
3

4- 2Hg -* Hg2
Cl

2
4 2FeCl

2

Dzīvsudraba savienojumi. Dzīvsudraba(l) savienojumos

dzīvsudrabaatomi saistīti savā starpā un veido divlādiņu jonus
+Hg-Hg + jeb Hg

2

+

,
kuros Hg oksidēšanas pakāpe ir 41.

Ir pazīstams dzīvsudraba(l) oksīds jeb melnais

oksīds Hg2
0, dzīvsudraba(ll) oksīds HgO un dzīv-

sudraba peroksīds Hg0
2.

Stabilākais no tiem ir HgO,
kurš atkarībā no kristāliņu izmēriem ir dzeltenā (smalkgrau-
dains) vai sarkanākrāsā.

HgO ir bāziskais oksīds. Tas reaģē ar skābēm, taču ūdens uz

šo oksīdu neiedarbojas. Apmēram 400°C temperatūrā HgO
sadalās.

HgO lieto luminoforos. Sarkano HgO lieto par pigmentu
minerālkrāsu ražošanā.

Dzīvsudrabs neveido hidroksīdus. Dzīvsudraba sāļu reak-

cijās ar sārmiem rodas dzīvsudraba(ll) oksīds:

HgCl
2

4 2NaOH - 2NaCI 4 HgOļ 4 H
2
O

Hg2
(N0

3
)
2

4 2NaOH - 2NaN0
3

4 HgOļ 4 Hgļ 4 H
2
O
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Dzīvsudraba(l) hlorīds jeb kalomels Hg2
Cl

2

ir balta, kristāliska, ūdenī mazšķīstoša viela, ko iegūst šādās

reakcijās:

Hg
2
(N0

3
)
2

+ 2NaCI -* Hg
2
Cl

2
ļ + 2NaN0

3

HgCl 2
+ Hg-^Hg2

Cl
2 ļ

Hg2
Cl

2
izmanto salīdzināšanas elektrodos, kas paredzēti

elektrodpotenciālu mērīšanas ierīcēm.

Dzīvsudraba(ll) h1orīds jeb sublimātsHgCl
2

ir balta, kristāliska, ūdenī šķīstoša viela, kas atšķirībā no

Hg2
Cl

2
ir spēcīga inde. HgCl2 iegūst, karsējot sausu HgS0

4
un

NaCl maisījumu. Reakcijā veidojas HgCl
2 tvaiki, kurus atdzesē

un savāc sublimāta veidā:

HgS0 4 + 2NaCI HgCl 2
+ Na

2
S0

4

HgCl2 izmanto medicīnā dezinfekcijai un lauksaimniecībā

sēklu kodināšanai.

Dzīvsudraba(ll) j odīds Hgl2 veido sarkanus vai

dzeltenus kristālus. No tā iegūst Neslera reaģentu, kuru izman-

to NH
3

un amonija sāļu konstatēšanai.

Dzīvsudraba(ll) sulfīdu iegūst, dzīvsudrabam

reaģējot ar sēru vai ievadot H
2
S dzīvsudraba(ll) sāļu šķīdumos.

Rodas melnas HgS nogulsnes, kuras karsējot bez gaisa piekļu-
ves pārvēršas sarkanā kristāliskā modifikācijā - cinobrā. To

lieto sarkano, luminiscējošo krāsu izgatavošanai.

Dzīvsudraba nitrāti Hg
2
(N0

3
)
2

un Hg(N0
3
)

2
ir bez-

krāsas higroskopiskas, ūdenī šķīstošas kristāliskas vielas, kas

viegli hidrolizējas, bet gaismas ietekmē vai nedaudz sildot

sadalās, piemēram,

Hg
2
(N0

3
)
2

+ H
2
O *± Hg 2

(OH)N0
3

+ HN0
3

2Hg(N0 3 )2 2HgO + 4N0
2 | + 0

2 f

Dzīvsudraba nitrātus lieto citu dzīvsudraba savienojumu
iegūšanai un organiskajā sintēzē nitrēšanas reakcijās.

Dzīvsudraba(ll) sulfāts HgS0
4

ir balta, kristā-

liska, ūdenī mazšķīstoša viela, kas ūdens pārākumā hidroli-

zējas:

3HgS0
4

+ 2H
2
0 «± 2HgO HgS0

4
+ 2H

2
S0

4

HgS0
4

un arī citus dzīvsudraba sāļus izmanto organiskajā
sintēzē par katalizatoriem.

Karsējot dzīvsudraba, etilspirta un koncentrētas HN0
3

maisījumu, iegūst dzīvsudraba cianātu Hg(CNO)2,
ko agrāk

lietoja detonatoros, jo tas no trieciena vai berzes eksplodē:

Hg(CNO)
2
- Hg + 2CO| + N

2 |

3. dala
-
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3.21. Elementu periodiskās sistēmas

IIIB (3.) grupa

3.19. tabula

HEB (3.) grupas elementu un to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

HIB grupas elementu ķīmiskās īpašības ir līdzīgas, taču to

aktivitāte, kā arī šo metālu oksīdu un hidroksīdu bāziskās

īpašības pastiprinās secībā Sc -* V -+ La -> Ac.

Skandija esamību paredzēja

D. Mendeļejevs 1870. gadā. Viņš
šo elementu sauca par ekaboru.

L. F. Nilsons 1879. gadā, pētot

maz pazīstamu minerālu iterbītu,

ieguva skandija oksīdu Sc
2

0
3.

Elements tika nosaukts Skandi-

nāvijas pussalas vārdā [Scan-

dium).

L. F. Nilsons (1840-1899)
bija zviedru ķīmiķis, profesors

Upsaias universitātē.Viņš pētījis
lantanoīdus.

3.21.1. Skandijs

Atrašanās dabā. Skandijs brīvā veidā nav sastopams. Sva-

rīgākais skandiju saturošais minerāls ir tortveitīts

Sc
2
[Si

2
0

7
], tā nozīmīgākās atradnes ir Norvēģijā un Madagas-

karā.

legūšana. Skandiju iegūst, reducējot ScCl
3

vai ScF
3

ar

kalciju vai nātriju, kā arī elektrolizējot ScCl
3

un XCI maisījuma

kausējumu.
īpašības. Skandijs ir dzeltenīgi balts, mīksts, vidēji aktīvs

metāls. Gaisā tas pārklājas ar blīvu oksīda aizsargkārtiņu.

Paaugstinātā temperatūrā skandijs reaģē ar daudziem neme-

tāliem, piemēram, ar N
2

un H
2

:

4Sc + 30
2

-+ 2Sc
2
0

3

2Sc + N
2
-£+ 2ScN

2Sc + 3H
2

2ScH
3

2Sc + 3S Sc
2
S

3

Skandijs nereaģē ar ūdeni, taču uz to iedarbojas gan skābju,

gan sārmu šķīdumi:

2Sc + 6HCI -> 2ScCl
3

+ 3H
2 |

2Sc + 2KOH + 6H
2
0 2K[Sc(OH)J + 3H

2 |

3» dala
t

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

atomu

rādiuss,

kušanas viršanas oksidē-

šanas

jonu E3'

rādiuss,
kārtas

skaitlis
nosaukums simbols

relatīvā

itomaMM

blīvums,

g/cm*
tempera- tempera-

pm tūra, C pakāpe pm

2:;

m

Skandijs
Itriļjs
Lantāns

Aktīnijs

Sc

Y

La
Ac

44,955910

88,90585

138,9055

227,0278

160

180

188

200

2,89

4,472

6,162

10,1

1541

«1526

920

«2850

3340

3470

+m

+m

81

93

115

1111060 3300
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Izmantošana. Skandiju lieto korozij izturīgos un mehāniski

izturīgos sakausējumos, kā arī kodoltehnikāpar neitronu filtru

un elektrovakuumtehnikā par gāzu absorbentu.

Skandija savienojumi. Skandija oksīds Sc
2
0

3
un

skandij a hidroksīds Sc(OH)
3

ir baltas, kristāliskas

vielas. Tie ir amfotēri savienojumi, kuriem pārsvarā piemīt
bāziskas īpašības.

Sc
2
0

3
+ 3H

2
S0

4 SCjCSOJa + 3H
2
0

Skandija oksīds Sc
2
0

3
reaģē ar siltu ūdeni, veidojot maz-

šķīstošu Sc(OH)
3, kas, stipri sakarsēts, sadalās:

Sc
2
0

3
+ 3H

2
0 +± 2Sc(OH)3

Sc
2
0

3
un Sc(OH) 3 reakcijās ar sārmiem veidojas skandāti:

Sc
2
0

3
-f 2NaOH 2NaSc0

2
+ H

2
O

Sc(OH)3 + NaOH -» Na[Sc(OH)J

Sc
2
0

3
izmanto elektronikā (skaitļošanas iekārtās), to Meto

par komponentu ugunsizturīgā stikla un keramikas ražošanā,
jo šim oksīdam ir augsta kušanas temperatūra.

Skandij a sāļus tehnikā izmanto maz. Skandija halo-

genīdi (izņemot fluorīdu), kā arī skandija nitrāts un sulfāts labi

šķīst ūdenī, slikti šķīst skandija karbonāts, fosfāts, silikāti.

Tāpat kā alumīnijs, skandijs veido dubultsāļus, piemēram,
Na

2
S0

4
Sc

2
(S0

4
)

3. Skandija nitrāts un karbonāts ir nestabili

savienojumi, kas, nedaudzkarsējot, sadalās:

4Sc(NO
3
)
3

———>- 2Sc
2
0

3
+ 12N0

2 1 + 30
2 |

Sc
2
(C0

3
)

3

-£-»■ Sc
2
0

3
+ 3C0

2
|

Ūdenī šķīstošos skandija sāļus izmanto skandija hidroksīda

un oksīda iegūšanai:

ScCl
3

+ 3NaOH Sc(OH)
3
ļ + 3NaCI

2Sc(OH)
3

Sc0
3

+ 3H
2
0

3.21.2. Itrijs

Atrašanās dabā. Itrijs brīvā veida nav sastopams. Pazīsta-

mākie V saturošie minerāli ir ksenotīms YP0
4

un iter-

bits jeb gadolinlts Y_o,-FeO-2BeO-2SO_.
legūšana. Itriju iegūst, reducējot VF

3
ar kalciju inertā

atmosfērā vai elektrolizējot YC1
3

kausējumu.

īpašrbas. Itrijs ir pelēcīgi balts, plastisks, ķīmiski aktīvs

metāls. Tā ķīmiskās īpašības ir līdzīgas skandija īpašībām, tacu

atšķirībā no šī metāla itrijs nereaģē ar sārmu šķīdumiem.

Netālu no Stokholmas pie
!t?rbic,iemata 1787-9adaafrada

ES?** SSS ml
gadā J. Gadolīns ieguva itrija un

lantanoīdu oksīdu maisījumu.

Ir^Kffi_«_
1828. gadā F. Vēlers ieguva

itriju.

3. dala
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J. Gadolīns (1760-1852)
bija somu ķīmiķis un mineralogs,

īml Abo

d
3urkuTuSStf

soru o ur uj umversi ae.

Izmantošana. Itriju lieto dažādu metālu sakausējumu
iegūšanā un par konstrukcijmateriālu atomreaktoros. Izotopu
90Y izmanto medicīnā.

Itrijasavienojumi. Itrija oksīdam Y
2
0

3 unitrij a

hidroksīdam Y(OH)
3

atšķirībā no Sc
2
0

3
un Sc(OH)3 piemīt

tikai bāziskas īpašības. Ar sārmu šķīdumiem tie nereaģē.
Y

2
0

3
ir tehniski nozīmīgākais itrija savienojums. No tā

gatavo ugunsizturīgus materiālus un t. s. caurspīdīgo kera-

miku, kā arī ferītus (sakausējumus ar Fe
2
0

3
) skaitļošanas

iekārtām. Y
2
0

3
izmanto par luminoforu kineskopos.

Itrija sāļus tehnikā lieto maz. To īpašības ir līdzīgas skandija

sāļu īpašībām.

Lantānu (gr. lanthsno -

palieku nemanīts, esmu pa-

slēpts) ieguva K. G. Mosanders

1839. gadā, reducējot lantāna

hlorīdu ar kāliju.

K. G. Mosanders (1797-
-1658) bija zviedru ārsts, ķīmiķis
un mineralogs. Viņš vadīja
ķīmijas un farmācijas katedru

Stokholmas Medicīnas institūtā.

3.21.3. Lantāns

Atrašanās dabā. Visvairāk lantāna atrodas minerālā

monacītā CeP0
4 (satur « 16 % La

2
0

3 ) un bastnezītā

Ce(CO
3
)F (satur «20 % La

2
0

3
) kopā ar citiem retajiem ele-

mentiem (sk. 137. lpp.).

legūšana. Lantānu iegūst, reducējot LaF
3

ar Ca vai Mg, vai

elektrolizējot LaCl
3

kausējumu.

īpašības. Lantāns ir sudrabbalts, ķīmiski aktīvs, mīksts

metāls, kas cietības ziņā līdzīgs alvai. Sausā gaisā tas pārklājas
ar blīvu oksīda La

2
0

3
aizsargkārtiņu. Mitrā gaisā uz tā virsmas

veidojas La(OH)3 ,
tāpēc lantāns zaudē spīdumu.

Uz lantānu iedarbojas vairums nemetālu un skābes,

atšķirībā no Sc un V tas lēni reaģē ar ūdeni jau parastajos

apstākļos:

2La + 6H
2
0 -> 2La(OH)

3
+ 3H

2 1

Izmantošana. Lantānu lieto par komponentu metālu

sakausējumos, kuriem ir augsta mehāniskā un termiskā iztu-

rība, kā arī mazs izplešanās koeficients.

Lantāna savienojumi. Lantāna oksīdam La
2
0

3
un

lantāna hidroksīdam La(OH)
3

ir izteiktas bāziskas

īpašības. La(OH)3 reaģē ar C0
2,

bet tā maisījums ar amonija

sāļiem karsējot izdala amonjaku:

2La(OH)
3

+ 3C0
2
- La

2
(C0

3
)

3 ļ + 3H
2
0

La(OH)
3

+ 3NH
4
N0

3
La(NO

3
)
3

+ 3NH
3 | + 3H

2
0

La
2
0

3
ir ugunsizturīga viela = 2750 °C). To lieto gla-

zūru, augstvērtīgu optisko stiklu un kineskopu ražošanā.

Lantāna sāļu īpašības ir līdzīgas Sc un V sāļu
īpašībām. LaCl

3
ietilpst luminoforu sastāvā, citus lantāna sāļus

izmanto maz.

3. dala
»
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3.21.4. Aktīnijs

Atrašanās dabā. Dabā aktīnijs rodas, sabrūkot urāna

izotopam
23SU, tāpēc to ļoti niecīgos daudzumos satur urāna

rūdas (1 tonnā rūdas ir « 0,5 mg aktīnija).

legūšana. Aktīniju iegūst rādija kodolreakcijās, kā arī

elektrolizējot AcCl
3

kausējumu vai reducējot AcF
3

ar Ca.

īpašības. Aktīnijs ir radioaktīvs elements, tā stabilākais

izotops ir 227Ac (pussabrukšanas periods 21,8 gadi). Aktīnijs ir

sudrabbalts metāls. Aktīnija un tā savienojumu īpašības ir

līdzīgas lantāna un tā savienojumu īpašībām.
Izmantošana.227Ac un berilija maisījumu lieto par neit-

ronu ieguves avotu.

Aktīniju (lat. actinium, gr.

aktis - stars) 1899. gadā urāna

rūdā atklāja jauns franču zināt-

nieks A. Dehferns, kas strādāja
M. Kirī laboratorijā. Brīvā veidā

aktīniju ieguva tikai 1950. gadā
rādija kodolpārvērtību procesā.

3.22. Lantanoīdi

Elementu periodiskajā sistēmā pēc lantāna atrodas 14

elementi, kuru kārtas skaitļi ir no 58 līdz 71 un kuru atomos

pildās 4/elektronu apakšlīmenis. Ķīmiskās īpašības tiem ir ļoti
līdzīgas, jo atšķirības ir ceturtajā enerģijas līmenī, bet ar

3.20. tabula

Lautanoīduraksturojums

3. dala

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

kušanas viršanas jonuE 3 f

kārtas

skaitlis

relatīvā

atommasa

blīvums,
tempera- tempera-

tūra, °C

oksidēšanas
rādiuss,nosaukums simbols

g/cm3 pakāpe
tūra, °C pm

58

59

80

Cērijs
Prazeodīms

Neodīms

Prometijs

Ce

Pr

Nd

Pm

140,115

140,9077

144,24

144,9128

stabilākais

6,678

6,772

7,007

7,260

798 3467

3212

3027

+III, +IV

+III, +IV

+III

+III

118

935

1024

1035

116

115

61 3200

62 Samārijs

Eiropijs
Gadolīrujs

Terbjjs
Disprozijs

Holmijs

Erbijs

Tūlijs
Iterbijs

Lutēcijs

Sm

Eu

Gd

Tb

Dy
Ho

Er

Tm

Yb

Lu

izotops

150,36

151,964

157,25

158,92534

162,50

164,93032

167,26

168,93421

173,04

174,967

7,536

5,260

7,898

8,234

8,540

8,781

9,045

9,314

6,972

9,840

1072 1800

1439

«3000

3041

+H, +III

+ H, +III

+m

+m, +iv

+m

+in

+m

113

11363

64

85

826

1302

1353

1407

111

66

67

68

69

2335

2700

2510

109

107

1460

1522

1545

105

1727 +m

+n, +m

+m

104

104

100

99

70

71

816

1660

1193

3315
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elektroniem jau ir aizpildīti piektā līmeņa s un p apakšlīmeņi
un sestā līmeņa s apakšlūnenis. Ķīmisko īpašību ziņā tie ir lī-

dzīgi lantānam.To arī norāda šīs elementu saimes nosaukums.

3.21. tabula

Lantanoīduatklāšanas vēsturiskie dati

Cc (SO ) sārmainā vidē un

gaisa skābek|a klātbūtnē pār-
vēršas par Ce(OH)

4. Kādas pār-

maiņas notiks, ja iegūtajam

. rl''65. ko"" ntr! tu

ciju vienādojumus!

Atrašanās dabā.Lantanoīdibrīvā veidānav sastopami. Tie

atrodami « 270 polimetāliskos minerālos un ir vairāk izplatīti
nekā daži pazīstamāki elementi, piemēram, Sn, Ag, As, Br, I.

Ļoti niecīgos daudzumos dabā ir vienīgais radioaktīvais lan-

tanoīds - prometijs Pm, kuru kā urāna radioaktīvās sabruk-

šanas produktu Zemes garozā konstatēja tikai 1968. gadā. Ir

aprēķināts, ka Zemes garozā var būt ne vairāk par 800 g

prometija.

legūšana. Atsevišķu lantanoīdu izdalīšana no minerāliem

ir visai sarežģīts process. To iegūšanas nobeiguma stadijā
visbiežāk lantanoīdu hlorīdus vai fluorīdus reducē ar Na, Mg,
Ca vai arī elektrolizē hlorīdukausējumu.

īpašības. Lantanoīdi ir sudrabpelēki metāli, kurus sedz

oksīdu vai hidroksīdu kārtiņa. Lantanoīduun to savienojumu
ķīmiskās īpašības ir līdzīgas lantāna, itrija un to savienojumu

īpašībām, lai gan sešiem lantanoīdiem oksidēšanas pakāpes ir

ne tikai +1H (sk. 3.19. un 3.20. tabulu). Tā, piemēram, sadegot

cērijam, veidojas Cc0
2. Skābā vidē cērijs(lV) reducējas par

cēriju(lll), bet sārmainā vidē noris pretējais process.

3. dala
j

fosaukums un

simbols

rlasanas

gads
Atklājējs

Cērijs Ce
Prazeodīms Pr un

neodīms Nd

Prometijs Pm

1803

1885

J. Bercēliuss (Zviedrija)
K. Auers fon Velsbahs (Austrija)

Samārijs Sm

Eiropijs Eu

Gadolīnijs Gd

Terbijs Tb

Disprozļjs Dy

1947

1879

1901

1880

1843

Dž. Marinskis, L. Glendonins,
Š. Koriels (ASV)

P. Lekoks deBuabodrans

(Francija)
E. Demaršē (Francija)
Ž. Galisārs de Mariņjaks (Francija
K. Mosanders (Zviedrija)
P. Lekoks de Buabodrans1886

Holrnijs Ho

Erbijs Er

Tūlijs Tm

Iterbijs Yb

Lutēcijs Lu

1879

1843

(Francija)
P. Klēve (Zviedrija)
K. Mosanders (Zviedrija)
P. Klēve (Zviedrija)
Ž. Galisārs de Mariņjaks (Šveice)
Ž. Urbāns (Francija)

1879

1878

1907



Astoņu lantanordu hidratētie joni ir krāsaini: Pr3+

,
Dy

3+
,

Tm3+
- zaļā krāsā, Sm3+

un Ho3 +
- dzeltenā krāsā, Pm3+

un

Er3+
-rozā krāsā, Nd3+

- violetākrāsā.

3. dala
>
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Izmantošana. Lantanoīdusun to savienojumus lieto krāsai-

najā metalurģijā un kodoltehnikā, kā arī luminoforu, lāzeru un

pusvadītāju ražošanā un par katalizatoriem ķīmiskajā rūpnie-
cībā. Lantanoīdi ir vērtīgs komponents dažādos speciālos

sakausējumos, to oksīdus izmantokeramikas un speciālo stiklu

ražošanā. Dažus lantanoīdus un to savienojumus lieto visai

specifiskiem nolūkiem. Cērija sakausējums noder šķiltavās
dzirksteles iegūšanai, gadolīnija sulfātu Gd

2(SOJ3
-8H

2
0

magnētiskā lauka ietekmē iespējams atdzesēt gandrīz līdz

absolūtajai nullei (-273 °C), tūliju izmanto sevišķi jutīgā

radiogrāfijā.

3.23. Aktinoīdi

3.22. tabula

Aktinoīdu atklāšanas vēsturiskie dati

0. Hāns (1879-1968) bija
vācu radioķīmiķis un atomfiziķis.
Viņš strādāja Berlīnes univer-

sitātē un Ķīmijas institūtā,
1945./46. gadā bija internāts

Anglijā, pēc tam tika ievēlēts

par M. Planka biedrības prezi-
dentu. Hāns atklāja vairākus

radioaktīvus elementus. 1938.

gadā kopā ar L Meitneri un

F. Štrāsmani konstatēja urāna

un torija atomu kodolu dalī-

šanos. To vēlāk izmantoja atom-

bumbu izgatavošanā un atom-

enerģētikā.

L Meitnere (1878-1968)
bija austriešu fiziķe, pēc tautī-

bas ebrejiete. Viņa strādāja
Berlīnē kopā ar 0. Hānu, bet

1938. gadā bija spiesta emigrēt
uz Zviedriju. Meitnere atomu

kodolu dalīšanās procesam ietei-

kusi pilienmodeli un aprēķināju-
si atbrīvojušās enerģijas daudzu-
mu.

G. T. Sīborgs (dz. 1912) ir

amerikāņu ķīmiķis, profesors
Bērkli universitātē Kalifornijā.
Viņš atklājis vairākus aktinoīdus

un izvirzījis hipotēzi par to, ka

analoģiski lantanoīdu saimei

eksistē arī aktinoīdu saime.

Nosaukums un Atklāšanas

simbols gads
Atklājējs

Torijs Th

Protaktīnijs 234
Pa

231
Pa

1828

1913

1918

I. Bercēliuss (Zviedrija)
K. Fajanss un 0. H. Gērings (ASV)

0. Hāns un L. Meitnere(Vācija)
F. Sodiun Dž. Kranstons (Lielbri-

tānija)
M. H. Klaprots (Vācija) U0

2
veidā

E. M. Peligo (Francija) ieguva

Urāns U 1789

1841

Plutonijs Pu

1891

1940/41

metālu

A. Bekerels (Francija) atklāja
urāna radioaktivitāti

ASV zinātnieku grupa G. Sīborga
vadībā

Americijs Am

Kirijs Cm

1944/45

1944

t/

G. Sīborgs, R. Džeimss, A. Giorso

(ASV)
S. Tompsons, G. Sīborgs,

A. Giorso (ASV)

Berklijs Bk 1949

Kalifornijs Cf

Einšteinijs Es

Fermijs Fm

1950

1952 A. Giorso, G. Sīborgs (ASV)
A. Giorso, S. Tompsons, G. Higinss

(ASV)
ASV fiziķu grupa A. Giorso un

G. Sīborga vadībā

ASV fiziķu grupa A. Giorso vadībā

A. Giorso (ASV)

1952

Mendeļevijs Md 1955

Nobēlijs No

Lourensijs Lr

1957/58
1961
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A. Nobels (1833-1896) bija
zviedru inženieris, ķīmiķis, Zvied-

rijas Zinātņu akadēmijas un Lon-

donas Karaliskās biedrības lo-

ceklis, kā arī uzņēmējs. 1863.

gadā viņš iekārtoja sprāgstvielu

laboratoriju, 1865. gadā nodibi-

nāja zviedru firmu nitroglicerīna
ražošanai un vēlāk noorganizēja
vairākus rūpniecības uzņēmumus
Rietumeiropā. A. Nobels ir iz-

gudrojis dinamītu un citas

sprāgstvielas. Testamentā 1895.

gadā viņš novēlēja savu kapitālu

starptautiskas prēmijas izveido-

šanai. Ar Zviedrijas valdības lē-

mumu kopš 1901. gada ik gadus
Nobela prēmija tiek piešķirta
par izcilākajiem pētījumiem ķī-
mijā. Tagad šo prēmiju piešķir
arī par lieliem atklājumiem fi-

zikā, fizioloģijā un medicīnā,

literatūrā, ekonomikā, kā arī

miera veicināšanā.

E. 0. Lourenss (1901-
-1958) bija amerikāņu kodolfi-

ziķis. No 1930. gada viņš strā-

dāja par fizikas profesoru Bērkli

universitātē. Lourenss kon-

struējis pirmo ciklotronu (1929—

1932).

Urāna dioksīds U0
2 reaģē ar

koncentrētu slāpekļskābi un

veido urāna(Vl) dioksonitrātu

U0
2(N03)2. Reakcijā izdalās arī

NO. Uzrakstiet atbilstošo oksi-

dēšanās-reducēšanās reakcijas
vienādojumu!

Aktinordi ir 14 elementi, kuri atrodas periodiskajā sistēmā

aiz aktīnija un kuru kārtas skaitļi ir no 90 līdz 103. Aktinoīdu

saimē apvienoti 5/apakšlīmeņa elementi. To atšķirības atomu

elektronu apvalku struktūrā izpaužas galvenokārt trešajā
enerģijas līmenī no ārpuses, tāpēc aktinordi ir lantanoīdu

analogi. Aktinoīdu saimē mēdz izdalīt transurāna elementus.

Tā sauc elementus, kas atrodas aiz urāna (kārtas skaitlis no 93

līdz 103).
Atrašanās dabā. Torija un urāna savienojumi sastopami

dabā, jo šiem elementiem ir samērā liels pussabrukšanas peri-
ods. Urāna rūdās kā skaldproduktu var konstatēt arī prot-

aktīniju (« 0,34 g/t), mazāk Np un Pu. Urānarūdas (urāna piķa
rūda U0

2
-2U0

3,
karnotīts K

2(U02) (VO>
)
2

nH
2
0 v. c.) visvairāk

izplatītas Zairā, DĀR, Kanādā, ASV, Cehoslovakijā, Kazahijā.
Jūras ūdens satur «3 mg U/m3

.
Lielākās torija rūdu atradnes

ir Indija, tās satur minerālus torītu, monacītu v. c.

legūšana. Toriju, protaktīniju un urānu iegūst, reducējot šo

metālu oksīdus, fluorīdus un bromīdus ar aktīviem metāliem,

piemēram,

Th0
2

+ 2Ca Th 4- 2CaO

PaF
4

4- 2Ba Pa 4- 2BaF
2

UC1
4

4- 4Na U 4- 4NaCI

Pārējos aktinoīdus iegūst kodolsintēzes ceļā.

īpašības. Visi aktinoīdi ir radioaktīvi, sudrabbaltimetāli, to

blīvums ir 11,7...20,5 g/cm
3

,
kušanas temperatūra no 600 līdz

1750 °C. Smagākais no aktinoīdiem ir neptūnijs. Augstākā
kušanas temperatūra ir torijam.

Aktinoīdi ir aktīvi metāli. Sasmalcinātā veidā tie ir pirofori.
Aktinoīdi gaisā pārklājas ar plānu oksīda kārtiņu un reaģē ar

daudziem nemetāliem (arī ar N
2

un H
2
), ūdeni un skābēm,

veidojot savienojumus, kuros aktinoīdu oksidēšanas pakāpes ir

šādas:

Th +m,+IV Ek +m, +IV

Pa +111, +IV, +V Cf +n, 4111 +IV

v +m, 4-iv, +v, 4-vi Es +ni

Np 4-HI, 4IV, 4V, 4VI Fm ±m
Pu +HI, j+lVj 4V, 4VI, 4-VII Md 41, 411, 4HI

Am 4m, 4IV, 4V, 4VI No +HI
Cm +ni, 4IV Lr 4-111

Stabilākās oksidēšanas pakāpes pasvītrotas.
Izmantošana. Toriju lieto kodoltehnikā: stabilākais torija

izotops
238Th neitronu iedarbības rezultātā pārvēršas par

urāna izotopu
233U, kas noder par kodoldegvielu. Toriju lieto

mehāniski, ķīmiski un termiski izturīgu sakausējumu iegū-
šanai (Mg, Th, Zr, Zn, Mn). Urāns ir efektīva piedeva
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katalizatoros dažādu oksidēšanas un hidrogenēšanas procesu

paātrināšanai. Torija dioksīdu Th0
2

lieto gāzes degļos spilgtas
gaismas radīšanai.

Protaktīnija izmantošana ir visai ierobežota. Urānu, sevišķi

tā izotopus 233U un
23SU, visvairāk patērē atomenerģijas ražo-

šanai, kā arī rādija un transurāna elementu iegūšanai. Urāna

savienojumus izmanto krāsaino stiklu un keramikas ražošanā.

3.24. Elementu periodiskās sistēmas

IVB(4.) grupa
3.23. tabula

IVB (4.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vieluraksturojums

3.24.1. Titāns

Atrašanās dabā. Pēc izplatības Zemes garozā titāns ir

9. vietā. Brīvā veidā dabā tas nav sastopams. Minerāli, kas

satur titānu, ir izkliedēti, visvairāk tie sastopami dzelzsrūdas.

Pazīstamākie no tiem ir rutils Ti0
2,

ilmenīts FeTi0
3

un

titanomagnetīts FeTi0
3

nFe
3
0

4. Bagātākās titāna rūdu

atradnes Eiropā ir Urālos. NedaudzTi0
2
ir smilšu sastāvā.

legūšana. Titāna iegūšanai rūpniecībā visbiežāk izmanto

šādus ķīmiskus procesus:

Ti0
2

+ 2C1
2

+ 2C TiCl
4

+ 2CO t

TiCl
4

+ 2Mg Ti + 2MgCl
2

TiCl
4

reducē inertā (Ar) atmosfērā, jo titāna ķīmiskā akti-

vitāte paaugstinātā temperatūrā strauji pieaug.

3. daļa

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

atomu kušanas viršanas jonuE" 4

kārtas relatīvā
rādiuss,

blīvums,
tempera- tempera-

oksidēšanas
rādiuss,nosaukums simbols

skaitlis atommasa g/cm
3 pakāpe

pm tūra, °C tūra, "C pm

22 Titāns Ti 47,88 146 4,505 1668 3330 (+ 11),

(+III),

+IV

(+11),

(+110,
+IV

64

40 Cirkonijs Zr 91,224 157 6,51 1855 4474 87

72 Haftujs Hf 178,49 157 13,31 2222 «5400 84(+III),
+IV

+IV104 Kurčatovijs Ku 261 «18 «2100 «5500

stabilākais

izotops
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Titāna dioksīdu TiO, atklāja

angļu ķīmiķis U.Gregors 1791 .ga-

dā un vācu ķīmiķis M. H. Klap-
rots 1795. gadā. Elementu, kas

veido šo oksīdu, M. H. Klaprots

nosauca sengrieķu mitoloģisko

dievu -titānu vārdā. 1825. gadā
J. J. Bercēliuss ieguva titānu

brīvā veidā, reducējot K
2[TiF6]

ar kāliju. Tīrāku titānu (ap 95%

Ti) 1887. gadā ieguva F. L Nil-

sons un S. 0. Pētersons, redu-

cējot TiCI
4 ar nātriju.

īpašības. Titāns ir gaišpelēks, viegls, plastisks, mehāniski

izturīgs metāls, taču nelieli oglekļa, slāpekļa un skābekļa

piemaisījumi krasi pasliktina titāna mehāniskās īpašības, un

tas kļūst ciets un trausls. Titānam ir augsta korozij izturība, jo
uz tā virsmas veidojas blīva Ti0

2 aizsargkārtina. Sakarsēts līdz

sarkankvēlei, titāns reaģē ar tīru skābekli, paaugstinātā tempe-

ratūrā uz titānu iedarbojas vairāki nemetāli - halogēni S, N
2,

C,

piemēram:

Ti + 0
2

Ti0
2

Ti + 2S —TiS
2

Ti + 2C1
2

TiCl
4

2Ti + N
2

2TiN

Ti + C TiC

Augstās temperatūrās titāns ar daudziem metāliem veido

intermetāliskus savienojumus, piemēram, Fe
3
Ti, FeTi

2,
Zn

3
Ti,

ZnTi, AlTi, Cr
4
Ti

3
v. c.

Parastajos apstākļos titāns ir inerts arī agresīvās vidēs, taču

samērā aktīvi reaģē ar fluorūdeņražskābi, veidojot ūdeņraža
heksafluorotitanātu:

Ti + 6HF - H
2
[TiF6 ] + 2H

2

Uz titānu iedarbojas arī nedaudz sakarsēta sālsskābe (20 %,

35 °C):

2Ti + 6HCI 2TiCl
3

+ 3H
2

Paaugstinātā temperatūrā titāns reaģē ar sērskābi, slāpekļ-
skābi un ar sārmu kausējumiem, piemēram,

Ti + 2H
2
S0

4
H

2
Ti0

3 + 2S0
2 4- H

2
O

konc. titānskābe

4Ti + 6H
2
SO4^2Ti2(S0 4)3

+ 3H
2

šķīd.

Ti + 4HN0
3

H
2
Ti0

3
+ 4N0

2
+ H

2
O

konc.

3Ti + 4HN0
3

+ H
2
O 3H

2
Ti0

3
+ 4NO

Ti + 2NaOH + 0
2

Na
2
Ti0

3
+ H

2
O

nātrija
titanāts

3
■

ds ls
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Izmantošana. Titānu lieto vieglu, termiski, mehāniski un

ķīmiski izturīgu sakausējumu ražošanā. Titāns labi adsorbē

gāzes, tāpēc to lieto vakuumtehnikā. Pulverveida titāns noder

pirotehnikā, jo tas uzliesmo 300...600 °C temperatūrā un deg,
izstarojot spilgtu gaismu.

Titāna savienojumi. Stabilākie ir titāna(lV) savienojumi.

Titāna(ll) un titāna(lil) savienojumi ir spēcīgi reducētāji.

Titāna(ll) oksīds TiO (brūna, kristāliska viela) un

titāna(lll) oksīds Ti
2
0

3 (tumši violeta, kristāliska

viela) ir bāziskie oksīdi:

2TiO + 3H
2
S0

4
- Ti

2(S0 4)3
+ 2H

2
0 + H

2 |
Ti

2
0

3
+ 3H

2
S0

4
-» Ti

2
(S0

4
)

3
4- 3H

2
0

Titāna(lV) oksīds Ti0
2
ir balta, kristāliska viela. Tas

ir amfotērs oksīds, kas paaugstinātā temperatūrā reaģē ar

koncentrētām skābēm, sārmu kausējumiem, bāziskajiem oksī-

diem un karbonātiem, veidojot attiecīgi titāna(lV) sāļus vai

titānskābes H
2
Ti0

3 sāļus (titanātus):

Ti0
2

+ 2H
2
S0

4
Ti(SO

4
)
2

+ 2H
2
0

Ti0
2 + 4HCI TiCl

4 + 2H
2
0

Ti0
2

-f 2NaOH Na
2
Ti0

3
+ H

2
O

Ti0
2 4- BaO —BaTio

3

Ti0
2

+ Na
2
C0

3
Na

2
Ti0

3
+ C0

2 1

Ti0
2

ir viens no svarīgākajiem titāna savienojumiem. To

lieto termiski izturīgu keramikas izstrādājumu un stikla ražo-
šanai, par balto pigmentu, par pildvielu plastmasās, par kompo-
nentu luminiscējošu sastāvu izgatavošanai.

No titāna(lll) sāļiem var iegūt violetu, ūdenī

nešķīstošu titāna(lll) hidroksīdu Ti(OH)
3,

kas gaisā

oksidējas:

4Ti(OH)
3

+ 0
2
- 4H

2
Ti0

3
4- 2H

2
0

Titāna(lV) hidroksīds Ti(OH)4 ir balta, kristā-

liska, ūdenīnešķīstoša, amfotēra viela, kuras ķīmiskās īpašības
ir analogas Ti0

2
īpašībām, piemēram,

Ti(OH)4 + 2H
2
S0

4
- Ti(SO4)2

+ 4H
2
0

Ti(OH)
4

4 2NaOH -* Na
2
Ti0

3
+ 3H

2
0

Ti(OH)
4

4 BaC0
3

BaTi0
3

+ 2H
2
0 + C0

2
t

Ti(OH)4 var uzskatīt arī par ortotitānskābi H
4
Ti0

4. Ir

zināma arī visai inertā metatitānskābeH
2
Ti0

3
:

H
4
Ti0

4
- H

2
Ti0

3
+ H

2
O -» Ti0

2 + 2H
2
0

Uzrakstiet oksidēšanās-re-

ducēšanās reakcijas vienādoju-
mus šādai pārvērtībai:

TiCI
3 + 0

2 + H
2

O

-> TiQCI
2 + HCI

3. dala
t
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Titāna(lV) sāļi stipri hidrolizējas. Nepilnīgas hidro-

līzes rezultāta veidojas titāna oksosaļi:

TiCl
4

4- 2H
2
0 - Ti0

2
+ 4HCI

TKSOJj 4- H
2
O - TiOS0

4
4- H

2
S0

4

Titāna(lV) halogenīdi ir gaistoši, to tvaiki hidrolizējas pat
mitrā gaisā. Titāna(lV) jodīds temperatūrās virs 1000°C pilnīgi
sadalās. Šo reakciju izmanto sevišķi tīra titāna iegūšanai.

Titāna sāļu lietošana nav īpaši plaša. TiN un TiC lieto grūti
kūstošu materiālu izgatavošanā, no titanātiem gatavo augstvēr-

tīgus elektriskos kondensatorus. BaTi0
3

izmanto ultraskaņas

aparatūrās un skaņas noņēmējos (adapteros).

1789. gadā vācu ķīmiķis

M. H. Klaprots no Šrilankas (Cei-
lonas) atvestā dārgakmens cir-

kona izdalīja cirkonija dioksīdu.

1824.gadā J.J.Bercēliusam izde-

vās iegūt pašu cirkoniju:

KjZrFgļ + 4K-£-Zr 4-6KF

3.24.2. Cirkonijs

Atrašanās dabā. Zemes garozā cirkonijs ir izkliedēts

elements. Tā svarīgākie minerāli ir cirkons ZrSi0
4

un

badeleīts Zr0
2. levērojamākās cirkonija rūdu atradnes ir

Indijā, Austrālijā, ASV, Ukrainā, Kazahijā.

legūšana. Cirkoniju iegūst no ZrCl
4, reducējot šo sāli inertā

atmosfērā ar nātriju vai magniju.
īpašības. Cirkonijs ir sudrabbalts, ļoti plastisks metāls. Tā

mehāniskās īpašības pasliktina nemetālu, sevišķi skābekļa
piemaisījumi.

Cirkoniju klāj blīva Zr0
2

aizsargkārtiņa, tāpēc kompaktā
veidā tam ir augsta korozij izturība (līdz 200 °C). Taču svaigi
saberzts cirkonija pulveris ir pirofors un uzliesmo parastajos
apstākļos, izstarojot spilgtu gaismu un lielu daudzumusiltuma:

Zr + 0
2

-» Zr0
2

Parastajos apstākļos cirkonijs nereaģē ar sālsskābi, H
2
S0

4,

HN0
3

un sārmu šķīdumiem, taču uz to iedarbojas fluorūdeņ-
ražskābe un karaļūdens, veidojot kompleksus savienojumus.

Zr + 6HF —� H
2[ZrF6] 4- 2H

2 |

3Zr + 4HN0
3

+ 18HC1 - 3H
2
[ZrCl

6 ] 4- 4NOT + 8H
2
0

Paaugstinātā temperatūrā, tāpat kā titāns, cirkonijs reaģē
ar halogēniem, S, N

2,
C, H

2
un citiem nemetāliem, kā arī ar kon-

centrētu sērskābi un sārmu kausējumiem, veidojot savienoju-
mus, kuros Zr oksidēšanas pakāpe ir 4-IV. Sakarsēts līdz

sarkankvēlei, cirkonijs deg tīrā skābekli.

Izmantošana. Cirkoniju lieto termiski, mehāniski un

ķīmiski izturīgu sakausējumu ražošanā. Sakausējumu cirko-

loju (pamatmetāls Zr un komponenti Sn, Fe, Cr, Ni) izmanto

par konstrukciju materiālu atomreaktoros, jo cirkonijs
neabsorbē neitronus. Zr lieto apgaismošanas un signalizācijas
raketēs.

3. dala
!
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Cirkonija savienojumi. Stabilākie ir cirkonija(lV) savie-

nojumi. Cirkonija(ll) un (III) savienojumi ir maz pētīti, un tiem

nav lielas praktiskas nozīmes.

Cirkonija(lV) oksīds Zr0
2

ir balta, kristāliska,

grūti kūstoša = 2678 °C) un ķīmiski inerta viela ar amfo-

tērām īpašībām:

Zr0
2

+ 2H
2
S0

4
-> Zr(SO4)2 ļ + 2H

2
0

konc.

Zr0
2 + 2NaOH Na

2
Zr0

3
+ H

2
O

Cirkonija(lV) sāļi un cirkonāti slikti šķīst ūdenīun

stipri hidrolizējas:

Na
2
Zr0

3
4- 2H

2
0 - ZrO(OH)

2
+ 2NaOH

+ H
2
O - ZrOS0

4 + H
2
S0

4

No cirkonija halogenīdiem stabilākais ir ZrF
4.

Samērā

stabili ir arī cirkorūja(lH) un cirkonija(lV) nitrīdi, kurus iegūst
šādās ķīmiskās reakcijās:

2Zr -f N
2

—+ 2ZrN

3ZrCl
4

4- 16NH
3

Zr
3
N

4
4- 12NH

4
CI

Cirkonija karbīdu ZrC iegūst no Zr0
2
:

Zr0
2

4- 3C ZrC 4- 2CO |

Zr0
2

lieto termiski izturīgu keramikas izstrādājumu un

stikla ražošanā. Daudziem cirkonija savienojumiem ir ļoti
augstas kušanas temperatūras: ZrC (3532 °C), ZrB

2
(3000 °C),

ZrN (2980 °C), tāpēc tos lieto ugunsizturīgu materiālu izgata-
vošanai. ZrC izmanto abrazīvu materiālu ražošanai.

Ģ. Heveši (1885-1966) bija

jngāru izcelsmes fizikā Ikīmiķis,
jrofesors Budapeštas, Freibur-

gas. Kopenhāgenas un Stokhol-

mas universitātēs. Kopā ar aus-

triešu fiziķi F. Panetu izstrādāja
zotopisko indikatoru metodi un

eviesa to ķīmisko un bioloģisko
jrocesu pētīšanā.

3.24.3. Hafnijs

Atrašanās dabā. Hafnijs ir izkliedēts elements, savieno-

jumu veidā tas atrodas cirkonija minerālos.

legūšana. Rūpniecībā hafniju iegūst, reducējot HfCl
4

inertā

atmosfērā ar Na vai Mg.

Ipašības. Hafnijs ir sudrabbalts, plastisks metāls. Hafhija
un tā savienojumu ķīmiskās īpašības ir ļoti līdzīgas cirkonija
un tā savienojumu īpašībām. Piemēram, parastajos apstākļos
Hf ir lumiski mazaktīvs metāls, bet paaugstinātā temperatūrā

tā aktivitāte ievērojami pieaug. Hafhija dioksīds Hf0
2

ir grūti
kūstoša viela (tļ* = 3000 °C), kurai ir amfotēras īpašības.

Izmantošana. Hafnijs no cirkonija atšķiras ar spēju inten-

sīvi absorbēt neitronus, tāpēc to lieto par neitronu bremzētāju

Hafniju 1922. gadā Kopen-
hāgenāatklāja holandiešu fiziķis

ķis^Heve^i"^^
čirkonu ar rentgenspektrēlana-
,īzi- Jaunatklātā elementanosau-

ļTasLSumalaīmu^Tdā-
Hafnia. Atklājējiem' pēc tam

izdevās arī atdalīt hafniju no

? irk?nļja- atkārtoti pārkristaiizē-

rotompleVsu^
(K. nhj [HfF

6
].

3. dala
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Hafnija(iV) oksodihlorīdu

Hfoci
2 iegūst hafnija(tv) hidr-

oksīda reakcijā ar sālsskābi,

Uzrakstiet šīs reakcijas vienā-

dojumul

un absorbētāju kodolenerģētikā. To izmanto arī par leģējošu
piedevu ķīmiski un termiski izturīgos metālu sakausējumos,

par gāzu adsorbentu vakuumierīcēs. Hf0
2

lieto ugunsizturīgu
materiālu ražošanai, kā arī tādu optisko stiklu izgatavošanai,
kuriem ir liels gaismas laušanas koeficients. Tas noder arī par

katalizatoru organiskajā sintēzē. HfC kopā ar TiC izmanto

ugunsizturīgu materiālu ražošanai = 4200 °C).
v mis /

I. Kurčatovs (1903-1960)
bija krievu fiziķis. No 1934. gada
viņš nodarbojās ar kodolfizikas

pētījumiem, no 1942. gada

Padomju Savienībā vadīja atom-

enerģijas pētījumus, no 1943.

gada bija PSRS Zinātņu akadē-

mijas Atomenerģētikas institūta

direktors. Kurčatovs ir atklājis

segnetoelektriķus (1928/29) un

mākslīgo radioaktīvo izotopu
kodolu izomēriju (1935). Viņa
vadībā tika radīta Eiropā pirmā

atombumba, ko 1949. gada
29. augustā uzspridzināja Pa-

domju Savienībā, kā arī pasaulē
pirmā kodoltermiskā bumba

(1953).

3.24.4. Kurčatovijs

Kurčatovija izotopu 260Ku kodolsintēzes ceļā ieguva grupa

padomju zinātnieku G. Fļorova vadībā 1964. gadā.
I. Zvara 1966. gadā pieradīja šī elementa piederību IVB (4.)

grupai. A. Giorso ar līdzstrādniekiem Berklijas universitātē

~ . , i*nr

(ASV) 1969. gada ieguva izotopu
257Ku.

Kurčatovijs dabā nav sastopams, jo visi ta izotopi ir radio-

aktīvi un sabrūk. Kurčatovija ķīmiskās īpašības ir analogas
un cirkonija īpašībām,

3.25. Elementu periodiskās sistēmas

VB (5.) grupa

3J24. tabula

VB (5.) grupas elementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3. dala
i

Elementu VJenkJ io \ Ietu Salikto vielu sastāvā

itomu
blīvums.

kušanas viršanas jonuE'*

rādiuss,
kārtas relatīvā

rādiuss. tempera- tempera-
oksidēšanas

nosaukums simbols
atommasa g/cm* pakāpeskaitlis

pm tūra, "C tūra/C pm

23 Vanādijs V 50,9415 131 6,11 •920 «3400 (+ 11),

(+ III),
+IV, +V

(+ 11),

(+IID,

(+1V),+V

(+ III),

(+ IV),+V

40

41 Niobijs Nb 92,90638 143 8,57 2468 4927

73 Tantals Ta 180,9479 143 16,16 «3000 «5500 68

105 Nilsborijs Ns 262

stabilākais

izotops
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3.25.1. Vanādijs

Atrašanās dabā.Brīvā veidā vanādijs dabā nav sastopams.
Tas ir samērā izkliedēts elements un visbiežāk ietilpst polime-
tālisko rūdu un dzelzsrūdu sastāvā. Ar vanādiju bagātākais
minerāls ir patronīts V„S

m
(29 % V), kas atrasts tikai Peru

kalnos 4700 m augstumā.

legūšana. Vanādiju iegūst, reducējot V 20
5

vai VC1
3

ar Ca,

Mg, AI inertā atmosfērā. Šai nolūkā izmanto arī melnās

metalurģijas izdedžus, kas satur dzelzs vanadātuFeV0
4

:

FeV0
4 + 4CO Fe + V + 4C0

2

īpašības. Vanādijs ir gaišpelēks, ciets, kaļams, samērā

viegls un termiski stabils metāls.

Parastajos apstākļos vanādijs ir ķīmiski mazaktīvs, jo to

aizsargā blīva oksīda aizsargkārtiņa. Uz vanādiju neiedarbojas

ūdens, kā arī skābju un sārmu ūdens šķīdumi, taču vanādijs
reaģē ar fluorūdeņražskābi un karaļūdeni:

2V + 14HF - 2H
2[VF7

] + 5H
2
|

V + 3HCI + HN0
3
- VCI3 + NOT + 2H

2
0

Paaugstinātā temperatūrā (« 700 °C) vanādija oksīda kār-

tiņa izkūst un vanādijs gaisā oksidējas pilnīgi:

4V + 50
2

2V
2
0

5

Sakarsēts vanādijs reaģē ar visiem nemetāliem, veidojot
dažāda sastāva savienojumus, piemēram,

2V + N
2

2VN, arī V
3
N

2V + 3C1
2

2VC1
3, arī VC1

2,
VC1

4,
VC1

5

2V +Si V
2
Si, arī VSi

2,
V

3
Si v. c.

V + C VC, arī V
2
C

2V + H
2

2VH, arī VH
2

Paaugstinātā temperatūrā vanādijs reaģē ar koncentrētu

slāpekļskābi un ar sārmu kausējumiem oksidētāju klātbūtnē:

3V + SHN0
3

3HV0
3

+ SNO + H
2
O

4V + 4NaOH 4- 50
2

4NaV0
3

4 2H
2
0

Vanādijs veido intermetāliskus savienojumus, piemēram,
AI3V, Fe

3
V, Ni

3
V, Co

3
V v. c.

Vanādiju 1801. gadā Mek-

sikas svina rudā konstatēja
A.M. dci Rio. taču viņš šo

elementu uzskatīja tikai par

hroma paveidu. Otrreiz vanādiju
atklāja N. G. Sefstrēms 1830.

gādā, pētot Dienvidzviedrijas
dzelzsrūdu. Jaunatklāto ele-

mentu viņš nosauca seno skandi-
nāvu skaistuma dievietes Freijas
pavārdā (Vanadis), jo daudziem

vanādiju saturošiem savienoju-
miem ir skaistas krāsas (oranža,
zaļa, zila, sārta).

A. M. dci Rio (1764-1849)
bija spāņu mineralogs. No 1793.

gada viņš strādāja par profesoru
Meksikā.

3. dala
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Lai iegūtu nātrija vanadātu.

karsēja vanādija(V) oksīda un

nātrija hlorīda maisījumu skā-

bekļa klātbūtnē. Reakcijā izda-

lījās arī hlors. Uzrakstiet atbil-

stošu reakcijas vienādojumu!

Izmantošana. Aptuveni 95 % no iegūtā vanādija izlieto

augstvērtīgu melnoun krāsaino metālusakausējumu ražošanā.

No tiem izgatavo instrumentus, motorus un izturīgas kon-

strukcijas.

Vanādija savienojumi. Vanādija(ll) un vanādija(ni) savie-

nojumi ir nestabili, tie ir spēcīgi reducētāji. Stabilākie ir vanā-

dija(V) savienojumi.

Vanādijs veido četrus oksīdus. Melnais vanādija(ll)
oksīds VO un vanādija(lll) oksīds V 20

3
ir bāziski

oksīdi, tumši zilais vanādija(lV) oksīds V0
2
-amfo-

tērs oksīds un oranžais vanādij a(V) oksīds V 20
5

ir

skābais oksīds.

V0
2 reakcijās ar skābēm veidojas vanādija oks i -

sāļ i, bet tā reakcijās ar sārmu šķīdumiem rodas vanadīti

(polivanādijpaskābes sāļi):

V0
2

+ H
2
SQ

4
VOS0

4
+ H

2
O

4V0
2

+ 2NaOH -> Na
2
V

4
0

9
+ H

2
O

V 20
5
ir stabilākais vanādija oksīds, kurš reakcijās ar sārmu

šķīdumiem veido metavanadātus:

V 20
5

+ 2NaOH - 2NaV0
3

+ H
2
O

Skābā vidē tam izpaužas oksidējošas īpašības.

V 20
5 + 6HCI - 2VOC1

2 + Cl
2 | + 3H

2
0

Vanadātu un tiem atbilstošo skābju (tās pastāv tikai ūdens

šķīdumos) sastāvs, tāpat kā atbilstošo fosfora savienojumu
sastāvs, var būt komplicētāks, piemēram, Na

3
V0

4
- nātrija

ortovanadāts, Na
4
V

2
0

7
-nātrija pirovanadāts.

Samērā stabili ir vanādij a(III) dubultsāļi (alau-

ni). Piemēram, Na[V(So
4)2]-12H2

0 kristāli ir violeti, bet šīs

vielas ūdens šķīdumi - zaļi.

Nozīmīgākais vanādija savienojums ir V 20
5.

To lieto speci-
ālu stiklu, glazūru un luminoforu ražošanā, par katalizatoru

H
2
S0

4
sintēzē, par izejvielu vanādija iegūšanā, kā arī orga-

niskajā sintēzē. Vanādija silicīdu V
3
Si un gallīdu V

3
Ga izmanto

supravadītāju tehnikā. Vanādiju saturošus sāļus lieto arī

medicīnā un fototehnikā.

3.25.2. Niobijs

Atrašanās dabā. Pazīstamākais niobija minerāls ir

kolumbīts jeb niobīts (Fe, Mn)[(Nb, Ta)o3
]
2. Niobijs

atrodas polimetāliskajās rūdās kopā ar tantalu. Lielākās nio-

bija atradnes ir Brazīlijā, Kanāda, Nigērijā, Zairā, Mozambikā.

3. dala
i
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legūšana. Niobiju iegūst, reducējot tā savienojumus:

Nb
2
0

5
+ + SCOf

K
2[NbF7] + 5Na Nb + 2KF + SNaF

2NbCl
3

+ 3H
2

2Nb + 6HCIT

īpašības. Niobijs ir gaišpelēks, mehāniski izturīgs, labi

kaļams metāls. Tas ir ķīmiski neaktīvs, jo tā virsmu klāj blīva

oksīda aizsargkārtiņa. Parastajos apstākļos Nb reaģē tikai ar

fluoru, fluorūdeņražskābi un ar HF un HN0
3 maisījumu:

2Nb + 5F
2
- 2NbF

5

3Nb + SHN0
3

+ 21HF -> 3H
2[NbF7] + SNOT + 10H

2
O

Paaugstinātā temperatūrā Nb reaģē ar visiem nemetāliem,
ar koncentrētu HN0

3,
ar izkausētiem sārmiem oksidētāju klāt-

būtnē:

2Nb 4- 5C1
2

2NbCl
5

6Nb + 10HNO
3

3Nb
2
0

5
+ 10NOT + 5H

2
0

4Nb + 4KOH + 50
2

4KNb0
3

+ 2H
2
0

KNb0
3 jeb K

3
[Nb0

4
] ir kālija niobāts, kas atbilst ļoti vājai

niohijskābei HNb0
3

jeb Nb
2
0

5
nH

2
0, kura 400 °C temperatūrā

sadalās un veido Nb
2
O

s .

Sakarsēts līdz sarkankvēlei, niobijs reaģē arī ar ūdeni:

2Nb + 5H
2
0 Nb

2
0

5
+ 5H

2 |

Izmantošana. Niobiju lieto karstumizturīgu un korozij iztu-

rīgu sakausējumu ražošanā.

Niobija savienojumi. Stabilākie ir niobija(V) savienojumi.

Niobija(ll, EH, IV) savienojumi pieder galvenokārt pie t. s.

klasteru tipa savienojumiem ar sarežģītu atomu grupējumu
struktūru.

Niobij a( V) oksīds Nb
2
0

5
ir balta, kristāliska viela

ar skābā oksīda īpašībām. Tas reaģē ar sārmu kausējumiem,
veidojot niobātus:

Nb
2
0

5
+ 2NaOH 2NaNb0

3
+ H

2
O

Nb
2
0

5
lieto ugunsizturīgu materiālu un speciālu stiklu

(infrasarkano staru necaurlaidība, liels gaismas staru laušanas

koeficients) ražošanā.

Niobij a karbīdu NbC = 3390 °C) izmanto cietu

sakausējumu ražošanā. Niobija germanīds Nb
3
Ge,

niobija gallīds Nb
3
Ga un niobija silicīds Nb

3
Si

ir supravadītāji.

Niobija(V) oksīdu 1801.

gadā atklāja angļu ķīmiķis
C. Hečets, pētot minerālu ko-

lumbītu. 1802. gadā zviedru ķī-
miķis A.G. Ekebergs Skandinā-

vijas minerālos konstatēja jaunu
elementu, ko nosauca sengrieķu
teiksmainā Frīģijas valdnieka

Tantala vārdā. 1844. gadā vācu

ķīmiķis un farmaceits H. Roze no

tantala minerāla ieguva nio-

bija(V) hlorīdu. Tam atbilstošo
elementu viņš nosauca par

niobiju (Niobe bija Tantala

meita). Niobiju un tantalu ieguva
tikai 1903. ...1905. gadā.

3. dala
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Tantalu (lat. Tantalurn) at-

klāja 1802. gadā (sk. par niobiju
313. lpp.).

3.25.3. Tantals

Atrašanās dabā. Tantals dabā gandrīz vienmēr sastopams
kopā ar niobiju, piemēram, Fe[(Nb, Ta)o3

]
2. Minerālus, kuros

pārsvarā ir niobijs, sauc par kolumbītiem (sk. 3.25.2. iedaļu).

legūšana. Tantalu, tāpat kā niobiju, iegūst, reducējot tā

savienojumus vai elektrolizējot Ta
2
0

5
šķīdumu izkausētā

fluorīdā K
2[TaF 7].

īpašības. Tantals ir zilganpelēks, smags, ļoti plastisks,
mehāniski izturīgs metāls. To klāj blīva Ta

2
0

5
aizsargkārtiņa,

kas kompaktam metālam piešķir skaistu mirdzumu.

Tantals_ un tā savienojumi pēc savām ķīmiskajām īpašībām
ir ļoti līdzīgi niobija un tā savienojumu ķīmiskajām īpašībām.

Tā, piemēram, visstabilākie ir tantala(V) savienojumi (TaCls,

Ta
2
0

5
v. c). Tantala(V) oksīdam (balta, cieta viela) ir

skābā oksīda īpašības, reakcijās ar sārmu kausējumiem tas

veido tantalātus, piemēram, NaTa0
3 jeb Na

3
Ta0

4.

Izmantošana. Tantalu lieto dažādās elektrotehniskās ierī-

cēs (kondensatoros, taisngriežos, elektronlampās v. c). Pievil-

cīgā spīduma dēļ to lieto arī juvehertehnikā, tas ir neaizstājams
materiāls rekonstruktīvajā ķirurģijā. Taču visvairāk tantala

izmanto augstvērtīgu, ķīmiski un termiski izturīgu sakausē-

jumu ražošanā. No tantala savienojumiem tehniski nozīmīgā-
kais ir Ta

2
0

5,
ko izmanto tantala iegūšanai, kā arī speciālu

stiklu un ķīmiski izturīgu keramikas izstrādājumu ražošanai.

Tantala karbīdu = 3450 °C) lieto cietu un ugunsizturīgu
materiālu iegūšanai.

N. Bors (1885-1962) bija

dāņu fiziķis, viens no mūsdienu

fizikas pamatlicējiem. No 1916.

gada strādāja par profesoru
Kopenhāgenas universitātē, no

1920. gada par Teorētiskās

fizikas institūta direktoru. Otrā

pasaules kara laikā (1943-1945)
zinātnieks emigrēja uz ASV un

piedalījās atombumbas izveido-

šanā. Bors izstrādājis atoma

teorijas postulātus (pieņēmu-

mus), kurus parasti sauc viņa
vārdā, kā arī izveidojis elementu

periodiskās sistēmas teorētiskos

pamatus.

3.25.4. Nilsborijs

Nilsborijs ir mākslīgais radioaktīvais elements. Tas pieder

pie transurāna elementiem.Pirmoreiz iegūts 1970. gadā (G. Fļo-
rovs PSRS un A. Giorso ASV). Nilsborijam ir četri izotopi,

visilgākais dzīves laiks no tiem ir 262Ns - 40 s) un
261Ns

(Tl/2 = 1,6 s). Padomju zinātnieki jaunatklāto elementunosauca

slavenā dāņu fiziķa Nilsa Bora vārdā, bet amerikāņu kodol-

pētnieki to ieteica saukt vācu zinātnieka Oto Hāna vārdā -

par hāniju. Ne vienu, ne otru nosaukumu lUPAC vēl nav

apstiprinājusi.
Nilsborija īpašības vēl maz pētītas, taču ir zināms, ka tam ir

liela līdzība ar tantalu un niobiju. Tā, piemēram, tika iegūts
NsCl

5,
kas ir tikpat gaistošs kā NbCL.

3. dala
t
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3.26. Elementu periodiskās sistēmas

VIB (6.) grupa

3.25. tabula

VIB (6.) grupaselementuun to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3.26.1. Hroms

Atrašanās dabā. Hroma pazīstamākie minerāli ir hro-

mīts FeOCr
2
0

3
un krokoīts PbCr0

4. levērojamākās
hroma rūdu atradnes ir Dienvidāfrikā, Turcijā, Urālos.

legūšana. Rūpniecībā hromu iegūst sakausējuma fero-

hroma veidā:

FeO Cr
2
0

3
+ 4C + Fe + 4CO|

Ferohroms satur « 65 % Cr, 30 % Fe un 5 % C. To izmanto

augstvērtīgu tēraudu ražošanā.

Lai iegūtu tīru hromu, rūpniecībā veic šādas ķīmiskas

pārvērtības:

4[FeOCr
2
o

3
]+8Na

2
C0

3
+70

2
-^-8Na

2
Cr0

4
+ 2Fe

2
0

3
+BC0

2
t

4Na
2
Cr0

4
+ 4C-^4NaCr0

2 + 2Na
2
C0

3 + 2COt

2NaCr0
2

+ H
2
O 2NaOH + Cr

2
0

3

Cr
2
0

3
+ 2AI 2Cr + A1

2
0

3

Hromu no piemaisījumiem attīra elektrolītiski.

īpašības. Hroms ir ļoti ciets, sudrabbalts metāls ar zilganu

spīdumu. Tas ir ķīmiski inerts plašā temperatūru intervālā

oīdz 600 °C), jo uz tā virsmas ir stabila oksīda aizsargkārtiņa,
kas sāk sairt tikai 1200 °C temperatūrā. Taču parastajos

Hroma(ill) oksīdu 1797. ga-
dā ieguva franču ķīmiķis
L. N. Vokelēns, pētot svina rūdu:

PbCr0
4
IM^ K2Cr0

4
t^

CrCI
3

+WaOH
> Cr(OH)3

-C

—»- Cr
2
0

3

Metālu Vokelēns ieguva
1798. gadā, reducējot Cr

2
Q

3
ar

oglekli.
Hroma nosaukums cēlies no

grieķu valodas vārda chroma -

krāsa, jo tā savienojumiem ir

dažāda krāsa.

Aprēķiniet, cik liela masa ir

ferohromam,ko var iegūt no 101

hromīta. kurš satur 18% pie-
maisījumu! (5,86 t.)

3. dala
j

i

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

1 1 1 1 —i 1 ■—

kārtas

skaitlis

24

42

, .
atomu

...
kušanas

.
, ,

relatīva
...

blīvums,
nosaukums simbols

,
rādiuss, , , tempera-

atommasa
pm

g/cm
3

0Q

Hroms Cr 51,9961 125 7,19 1920

Molibdēns Mo 94,94 136 10,22 2620

Volframs W 183,85 137 19,30 3410

virsanas , ....
jonuE3

oksidēšanas
tempera- rādiuss,

tūra/C
paKape

pm

2480 (+ 11),-f III, 52

(+IV), +V1

4800 (+ 111, +IV, 62

+V), +VI

5700 ( + 11, +III, 68

+IV, +V),
+VI

74
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apstākļos hroms tomēr reaģē ar fluoru un ar HCI un H
2
S0

4

šķīdumiem, piemēram,

2Cr + 3F
2

-+ 2CrF
3

Cr + H
2
S0

4
- CrS0

4
+ H

2 |
2CrS0

4
+ H

2
S0

4
Cr

2(S04)3 + H
2 |

Slāpekļskābe, koncentrēta sērskābe un karaļūdens hromu

pasivē, jo šīs vielas veicinaoksīda Cr
2
0

3
aizsargkārtiņas veido-

šanos. Hroms nereaģē arī ar sārmiem.

Paaugstinātā temperatūrā hroms reaģē ar visiem neme-

tāliem, veidojot dažāda sastāva savienojumus, piemēram,

hroma(ll, HI, IV) halogenīdus, hroma karbīdus Cr
3
C

2,
Cr

4
C,

Cr
7
C

3,
hroma hidrīdus CrH, CrH

2 v. c. Skābekli hroms sadeg

tikai 2000 °C temperatūrā, veidojot tumšzaļu Cr
2
0

3
oksīdu:

4Cr + 30
2

—� 2Cr
2
0

3

Izmantošana. Hromu lieto metālu izstrādājumu hromē-

šanai un augstvērtīgu sakausējumu ražošanai (sk. 143. lpp.).
Hromu saturošiem tēraudiem (0,5... 12 % Cr) piemīt korozij -
izturība (nerūsošie tēraudi), hela cietība un termiskā izturība.

Hroma savienojumi. Pazīstamākie ir hroma(H, m un VI)

savienojumi, stabilākie no tiem ir hroma(III un VI) savieno-

jumi. To raksturojums dots 3.26. tabulā.

3.26. tabula

Hroma savienojumu raksturojums

3. dala
t

Savienojuma

vispārīgais
Hrama(II)

savienojumi

Hroma(III)

savienojumi

Hroma(VI)

savienojumi
nosaukums

Oksīdi CrO - bāzisks, Cr203
- amfotērs,

tumšzaļš

Cr0
3
- skābs,

melns tumšsarkans

_____

Oksīdu Cr(OH)2
- bā-

zisks, dzeltens

Cr(OH)3
-

amfo-

tērs, zaļgan-

peiēks

H
2
Cr0

4
-

hrom-

hidrāti skābe

H
2
Cr

207
- di-

hromskābe

Sāļi CrCl
2,

CrS0
4

CrCl
3,

Cr
2(S04)3

K[Cr(S04
)
2] -

K
2
Cr0

4
-hro-

mēts

alauns

K
3 [Cr(OH)6]x

x KCr0
2
-hro-

K
2
Cr

2
0

7
- di-

hromāts

Cr2+
- zils

mīts

CrO2-
- dzel-Cr3+

- zilganzaļš,

šķīdumā ari

zaļganviolets

tens

Cr
2
0

2"

-

oranžs
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Hroma(II) savienojumi ir ļoti nestabili, tie viegli oksidējas,

veidojot stabilākos hroma(Hl) savienojumus, piemēram,

2CrCl
2

+ 2HCI -> 2CrCl
3

CrCl
2

+ 2NaOH -> Cr(OH)2 ļ + 2NaCI

4Cr(OH)2
+ 2H

2
0 +0

2
-> 4Cr(OH)

3 ļ

2Cr(OH)
2

+ 2H
2
0 - 2Cr(OH)3 + H

2 f

Hroma(II) sāļi reducēpat ūdeni:

2CrCl
2

+ 2H
2
0 - 2Cr(OH)CI2

+ H
2 |

CrO eksistence tiek apšaubīta.

Hroma(III) savienojumi. Hroma(III) oksīds Cr
2
0

3

ir izplatītākais hromasavienojums. Tā ir tumšzaļā, pulverveida

viela, kas kompaktos kristālos ir melna. Cr
2
0

3
ir grūti kūstošs

(*kui = 2265 °C), ķīmiski inerts, nereaģē ar ūdeni, skābēm un

sārmu šķīdumiem. Cr
2
0

3
ir amfotērs oksīds. Kausējumā ar

bāziskajiem oksīdiem un sārmiem tas veido hromītus:

BaO + Cr
2
0

3
Ba(Cro

2
)
2

2NaOH + Cr
2
0

3
2NaCr0

2
+ H

2
O

Cr
2
0

3
bāziskās īpašības izpaužas, piemēram, reakcijā ar

kālija disulfātu:

K
2
S

2
0

7
K

2
S0

4
+ S0

3 | 3

Cr
2
0

3
+ 3S0

3
Cr

2(S0 4)3

Cr
2
0

3
+ 3K

2
S

2
0

7
+ 3K

2
S0

4

Cr
2
0

3
izmanto par zaļu pigmentu (zaļais krons) eļļas krāsu,

stikla un keramikas rūpniecībā. To lieto arī pulēšanas pastās

par abrazīvu. Daudz Cr
2
0

3
lieto hroma iegūšanai, tas ir vērtīgs

katalizators dažādās neorganiskajās un organiskajās sintēzēs.

Hroma(III) hidroksīdam Cr(OH)
3

nav konstants

ūdens saturs, un tā formula patiesībā ir jāraksta šādi:

Cr
2
0

3
nH

2
0. Tā ir zaļganpelēka, ūdenī nešķīstoša viela ar

amfotērām īpašībām:

Cr(OH)3
+ 3HN0

3
- Cr(NO3)3

+ 3H
2
0

Cr(OH)3 + 3NaOH - Na
3
[Cr(OH)

6
]

Hidratētie Cr 3+
joni ir zaļganzilā krāsā, bet [Cr(OH) 6

]3 ~

joni
-spilgti zaļā krāsā.

Sārmainā vidē hroma(III) savienojumi samērā viegli

oksidējas par hroma(Vl) savienojumiem:

2Na
3
[Cr(OH)6 ] + 4NaOH+ Br

2
-* 2NaCr0

4
+ 6Naßr + 8H

2
0

smaragdzaļš dzeltens

3. dala
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Kālija dihromātu ievieto

sērskābes šķīdumā un iegūtajā

maisījumā ievada sērūdenradi.

Uzrakstiet vienādojumu reak-

cijai, kas notiek maisījumā!

Hroma(Hl) joniem ir izteikta tendence veidot kompleksus
savienojumus, turklāt hroma(III) sāļu hidrātiem ir raksturīga

t. s. hidrātizomērija. Ar to izskaidro hroma(lll) savienojumu
krāsu nianses kristālos un dažādas koncentrācijas ūdens šķīdu-
mos (no zilivioletiem līdz smaragdzaļiem toņiem), piemēram,
CrCl

3
-6H

2
0, K[Cr(SO

4
)
2]l2H2

O v. c.

No hroma(ni) sāļiem pazīstamākais ir kālija hroma

disulfāts jeb kālija hroma alauns K[Cr(So
4)2

] x

x 12H
2
0. To Meto ādu miecēšanai (iegūstot t. s. hromādu) un

tekstilrūpniecībā par kodni krāsošanā.

Bezūdens hroma(III) hlorīds CrCl
3

noder citu

hroma savienojumu iegūšanai, piemēram,

CrCl
3

+ 3H
2
S -* Cr

2
S

3
+ 6HCI

CrCl
3

+ NH
3

-* CrN + 3HCI

Hroma(ni) vājo skābju sāļi ūdens šķīdumā ir nestabili

savienojumi, jo tie hidrolizējas:

Cr
2
S

3
+ 6H

2
0 - 2Cr(OH)3 ļ + 3H

2S|

Dzelzs hromītu Fe(Cro 2)2 jeb FeO Cr
2
0

3 (minerālu

hromītu) izmanto termiski izturīgu materiālu ražošanai un par

izejvielu hroma un tā savienojumu iegūšanā.

Hroma(Vl) savienojumi. Svarīgākie no tiem ir Cr0
3

un

tam atbilstošo skābju (hromskābes H
2
Cr0

4
un dihromskābes

H
2
Cr

2
0

7
) sāļi - hromāti un dihromāti.

Hroma(Vl) oksīdu Cr0
3 iegūst, iedarbojoties ar kon-

centrētu sērskābi uz piesātinātu dihromātā ūdens šķīdumu -

veidojas tumšsarkani adatveida Cr0
3
kristāli:

Na
2
Cr

2
0

7 + 2H
2
S0

4
2Cr0

3 ļ + 2NaHS0
4 + H

2
O

Cr0
3

ir ļoti spēcīgs oksidētājs, tā klātbūtnē aizdegas viegli
uzliesmojošas vielas. Karsējot tas sadalās:

4Cr0
3
—2Cr

2
0

3
+ 30

2 T

Cr0
3

reaģē ar ūdeni, veidojot dihromskābi:

2Cr0
3

+ H
2
O -> H

2
Cr

2
0

7

Sārmu ūdens šķīdumos Cr0
3

veido hromātus:

2NaOH + Cr0
3

-> Na
2
Cr0

4
+ H

2
O

Visvairāk Cr0
3

izmanto galvanostēģijā par elektrolītu me-

tālu izstrādājumu hromēšanai.

Hromskābe H
2
Cr0

4
(dzeltena) un dihromskābe

H
2
Cr

2
0

7
(oranža) pastāv tikai ūdens šķīdumos. Hromskābes

sāļi - hromāti (sk. 3.26. tab.) ir stabilas, kristāliskas vielas

dzeltenā krāsā. Dihromskābe veido dihromātus oranžā

krāsā.

3. dala
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Ūdens šķīdumos hroma(Vl) sāļi atkarībā no vides pH var

eksistēt abos veidos:

2Cr0
4

"

+ 2H+
Cr

2
0

7

"

+ H
2
O

dzeltens oranžs

Piemēram,

2K
2
Cr0

4
+ 2HCI - K

2
Cr

2
0

7
+ 2KCI + H

2
O

K
2
Cr

2
0

7
+ 2KOH - 2K

2
Cr0

4
+ H

2
O

Pastāv arī saistība starp hroma(Vl) un hroma(in) savieno-

jumiem (atkarībā no vides pH un oksidētāju vai reducētāju
klātbūtnes). Skābā vidē:

Cr
2
0

7

-

+ 14H+
+ Se~ 2Cr3+

+ 7H
2
0

Piemēram,

K
2
Cr

2
0

7
+ 14HC1 2CrCl

3
+ 2KCI + 3C1

2
+ 7H

2
0

K
2
Cr

2
0

7 + H
2
S0

4
+ 3S0

2
- Cr

2
(S0

4
)

3
+ K

2
S0

4
+ H

2
O

Bāziskā vidē:

[Cr(OH)6]
3 -

+ 20H" -> Cr0
4

~

+ 4H
2
0 + 3e~

Piemēram,

2Na
3
[Cr(OH)

6
] + 4NaOH+ 3C1

2
-2Na

2
Cr0

4
+ 6NaCI + 8H

2
0

4Fe(CrO2)2
+ 8Na

2
C0

3
+ 70

2
-» 8Na

2
Cr0

4
+ 2Fe

2
0

3
+ 8C0

2

Hromītus oksidē par hromātiem bāziskā vidē. Hroma(Vl)

savienojumus reducē skābos šķīdumos, tāpēc dihromātus, kuri

pastāv skābā vidē, izmanto par oksidētājiem dažādu vielu iegū-
šanas un sintēzes procesos. Piesātināta K

2
Cr

2
0

7
ūdens šķīduma

un koncentrētas sērskābes maisījumu kā spēcīgu oksidējošu
šķidrumu izmanto laboratorijas trauku mazgāšanai.

No dihromātiem termiski nestabilākais ir amonija dihro-

māts (NH4)2
Cr

2
O

7. 200 °C temperatūrā tas strauji sadalās:

(NH4)2
Cr

2
O

7
Cr

2
0

3
+ N

2
+ 4H

2
0

Šo reakciju izmanto Cr
2
0

3
oksīda iegūšanai laboratorijā.

Tumšzaļās Cr
2
0

3 pārslas uzkrājas irdenā kaudzītē. No tās

virsotnes nepārtraukti izšaujas kvēlojošas Cr
2
0

3 dzirksteles,
radot vulkāna efektu.

Ūdenī šķīstošos hromātus lieto ādu miecēšanā, audumu

kodināšanā, koksnes antiseptiskajā apstrādē. Nešķīstošos
hromātus lieto par pigmentiem krāsvielās, piemēram, PbCr0

4,
ZnCr0

4,
SrCr0

4
- dzeltenie pigmenti, SnCr0

4
- sārto toņu

pigmenti.
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Pazīstami arī daudzi citi hroma(Vl) savienojumi, piemē-

ram, halogenīdi CrF
6,

CrCl
6,

oksihalogenīdi Cr0
2
F

2,
Cr0

2
Cl

2.

Hroma(Vl) halogenīdi ir ļoti nestabilaskristāliskas vielas.

Visi hroma savienojumi ir toksiski.

Molibdēnu 1778. gadā at-

klāja zviedru ķīmiķis K. V. Šēle,

pārvēršot molibdēna spīdi MoS
2

molibdēna(Vl) oksīdā. Brīvā vei-

dā to ieguva zviedru ķīmiķis

P. J. Hjelms 1781. gadā (karbo-
termijas procesā):

Mo0
3

+ + 3C0
2f

3.26.2. Molibdēns

Atrašanās dabā. Molibdēna pazīstamākais minerāls ir

molibdenītsjeb molibdēna spīde MoS
2.

levēroja-
mākās molibdēna rūdu atradnes ir ASV, Čīlē, Meksikā, Nor-

vēģijā, Dienvidāfrikā, Kaukāzā, Kazahijā.
Molibdēns dzīvajos organismos sastopams kā mikroele-

ments, kas piedalās slāpekļa maiņā, nukleīnskābju un olbal-

tumvielu sintēzē.

legūšana. Rūpniecībā Mo iegūst no bagātināta molibdenīta:

MoS
2

Mo0
3

Mo

īpašības. Molibdēns ir pelēkbalts, smags, grūti kūstošs,
taču viegli velmējams un kaļams metāls. Niecīgi piemaisījumi
to padara trauslu.

Molibdēns ir ķīmiski inerts metāls. Parastajos apstākļos tas

reaģē tikai ar fluoru, koncentrētu HN0
3

un ar karaļūdeni:

Mo + 3F
2

-> MoF
6

Mo + 2HN0
3
- Mo0

3 + 2NO | + H
2
O

Paaugstinātā temperatūrā uz molibdēnu iedarbojas halo-

gēni, veidojot dažāda sastāva nestabilus halogenīdus. 400 °C

temperatūrā tas sadeg skābekli, bet 700 °C temperatūrā Mo

reaģē pat ar ūdeni:

2Mo + 30
2

2Mo0
3

2Mo + 5C1
2

2MoCl
5

Mo + 2Br
2

MoBr
4

Mo + 2H
2
0 Mo0

2
-f 2H

2 |

Augstā temperatūrā molibdēns reaģē arī ar citiem neme-

tāliem, veidojot dažādasastāva savienojumus, piemēram, MoN,

Mo
2C, MoC v. c.

Oksidētāju klātbūtnē molibdēns reaģē ar izkausētiem

sārmiem, veidojot molibdātus:

Mo + 2NaOH + 3NaN0
3

Na
2
Mo0

4
+ 3NaN0

3 + H
2
O

2Mo + 4NaOH 4- 30
2

2Na
2
Mo0

4
+ 2H

2
0

Izmantošana. Molibdēnu lieto cietu, termiski un ķīmiski

izturīgu sakausējumu ražošanā. Aptuveni 75 % no iegūtā
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molibdēna patērē tērauda leģēšanai. Molibdēnam raksturīgs
mazs termiskās izplešanās koeficients, tāpēc no tā izgatavo
elektrisko spuldžu un elektronspuldžu, kā arī rentgena lampu
elektrodu turētājus, kuri ir iekausēti stiklā.

Molibdēna savienojumi. Stabilākie ir molibdēna(Vl)

savienojumi. Molibdēna(Vl) oksīds Mo0
3

ir zaļgan-
balta, kristāliska viela, kas atšķirībā no Cr0

3
slikti šķīst ūdenī

Un karsējot nesadalās, bet iztvaiko. Mo0
3

labi reaģē ar sārmu

šķīdumiem, veidojot bezkrāsainus molibdēnskābes sāļus -

molibdātus:

2NaOH + Mo0
3
- Na

2
Mo0

4
+ H

2
O

Molibdātiem reaģējot ar skābēm, veidojas mo 1 ib-

dēnskābe, kuru atšķirībā no hromskābēm iespējams izdalīt

brīvā veidā - H
2
Mo0

4 (balti kristāli), H
2
Mo0

4
H

2
O (dzelteni

kristāli).
Molibdēna(Vl) oksīdam un molibdātiem atšķirībā no Cr0

3

un hromskābju sāļiem nav oksidējošu īpašību. Mo0
3

lieto

galvenokārt tīra molibdēna iegūšanai, kā arī keramikas izstrā-

dājumu ražošanā.

Viens no svarīgākajiem molibdēna sāļiem ir amonija
molibdāts (NH4)2

M00
4,

to izmanto analītiskajā ķīmijā fos-

fora satura noteikšanai un lauksaimniecībā par mikromēs-

lojumu.
Molibdēna disulfīdu MoS

2
(zilganpelēks) lieto

augstvērtīgu ziežeļļu ražošanai, jo tam ir mazs berzes

koeficients.

3.26.3. Volframs

Atrašanās dabā. Pazīstamākievolframa minerālisatur gal-
venokārt volframātus, piemēram, volframīts (Fe,Mn)WO 4,

šelīts CaW0
4,

štolcīts PbW0
4,

ferberīts FeW0
4.

levērojamākās volframa rūdu atradnes ir Urālos, Kaukāzā,

Aizbaikālā, Kirgīzijā, Ķīnā, Bolīvijā, Argentīnā, ASV, Spānijā.

legūšana. Rūpniecībā volframu iegūst, reducējot W0
3,

kas rodas, pārstrādājot volframātus, piemēram, minerālu

volframītu:

4FeW0
4

+ 4Na
2
C0

3
+ 0

2
4Na

2
W0

4
+ 2Fe

2
0

3
+ 4C0

2
j

Na
2
W0

4
+ 2HCI - H

2
W0

4
+ 2NaCI

H
2
W0

4
—WO

3
+ H

2
O

W0
3

+ 3H
2

W + 3H
2
0

īpašības. Volframs ir sudrabbalts,_ smags, samērā ciets me-

tāls ar ļoti augstu kušanas temperatūru, taču labi velmējams

Jau viduslaikos. Rūdu kal-

nos (tagadējās Vācijas un čeho-

slovakijas pierobežā) iegūstot
alvu, ievēroja, ka ir kāds

piemaisījums, kas šo procesu

apgrūtina. Uzskatīja, ka rūdā

ir vilks (Wolf), kas neļauj
iegūt tīru metālu (Rahm -

jēlmetāls ar lielu piemaisījumu
daudzumu). Nevēlamais alvas

pavadonis pamazām ieguva
volframa nosaukumu.

K. V. Šēle 1781. gadā no

minerāla tungstēna (zviedru
valodā tungsteen - smagais
akmens) CaW0

4, ko vēlāk no-

sauca pēc viņa vārda par šelītu,
ieguva volframskābi WQ

3
2H

2
0.

Metālu ieguva 1783. gadā spāņu
ķīmiķi F. un J. J. Elujāri, redu-

cējot volframu(Vl) ar oglekli.
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un kaļams, maz iztvaiko pat ļoti augstās temperatūrās. Šī

iemesla dēļ volframu izmanto spuldžu kvēldiegos.
Volframs ir ķīmiski mazaktlvs metāls. Parastajos apstākļos

tas reaģē tikai ar fluoruun ar HN0
3
un HF maisījumu, veidojot

ūdeņraža oktafluorovolframātu(Vl):

W 4- 3F
2

-> WF
6

W 4- 2HN0
3

+ BHF -> H
2[WF8] + 2NO| + 4H

2
0

Aptuveni 400 °C temperatūrā volframs sadeg skābekli:

2W + 30
2

2W0
3

Paaugstinātā temperatūrā volframs reaģē arī ar citiem

nemetāliem, veidojot dažāda sastāva savienojumus, piemēram,
WC1

6,
WC1

2,
WBr

5,
WI

2,
W

2
C, WN, W

2
N v. c.

Oksidētāju klātbūtnē volframs, tāpat kā molibdēns, reaģē ar

sārmu kausējumiem, veidojot volframātus.

Izmantošana. Volframu lieto kvēldiegu, sildelementu, ter-

mopāru, kā ari termiski izturīgu un cietu sakausējumu ražo-

šanai. Tā, piemēram, supercietais sakausējums pobedīts, kas

nezaudē īpašības 1100 °C temperatūrā, sastāv no « 85 % W,

10 % Co un 5 % C (masas daļās). Volframa (90 %), niķeļa (5 %)
un vara (5 %) visai blīvo sakausējumu izmanto konstrukcijas,
kas aizsargā pret radioaktīvo starojumu. Daudz volframa

patērē tērauda leģēšanai.

Volframa savienojumi. Stabilākie ir volframa(Vl) savie-

nojumi. Volframa(Vl) oksīds W0
3

ir citrondzeltena,

kristāliska viela = 1473 °C), kas nešķīst ūdenī. W0
3 reaģē

ar izkausētiem sārmiem, veidojot volframskābes sāļus -

volframātus:

2NaOH + W0
3

Na
2
W0

4
+ H

2
O

Volframāti mijiedarbojas ar skābēm, veidojot baltas

nogulsnes H
2
W0

4
azH

2
0. Sildot baltās nogulsnes kļūst dzelte-

nas, jo rodas volframskābeH
2
W0

4,
kas karsējot sadalās:

CaW0
4

+ 2HCI - H
2
W0

4 ļ + CaCl
2

H
2
W0

4
W0

3
+ H

2
O

W0
3

izmanto tīra volframa un tā savienojumu iegūšanai, to

lieto arī par katalizatoru hidrogenēšanas procesos un par pig-
mentu keramikas izstrādājumiem.

Volframāti veido svarīgākos volframa minerālus, kurus

izmanto volframa un tā savienojumu iegūšanai. Na
2
W0

4
lieto

speciālu uguns un ūdens izturīgu audumu ražošanai.

Volframa karbīdus to lielās cietības dēļ lieto sakausējumos,

no kuriem gatavo urbšanas instrumentus un griezējinstru-
mentus.
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3.27. Elementu periodiskās sistēmas

VIIB (7.) grupa

3.27. tabula

VHB (7.) grupas elementu un to veidoto vienkāršo vielu raksturojums

3.27.1. Mangāns

Atrašanās dabā. Pazīstamākie mangāna minerāli ir

pir oluzīts Mn0
2,

braunīts Mn
2
0

3,
hausmanīts

Mn
3
0

4,
mangāna kolčedāns MnS

2J
rodohrozīts

jeb mangāna špats MnC0
3. Nozīmīgākās mangāna rūdu

atradnes ir Ukrainā, Urālos, Gruzijā, Indijā, Brazīlijā, Dienvid-

āfrikā un Rietumāfrikā.

Mangāns kā mikroelements atrodas augos, cilvēka un dzīv-

nieku organismā. Tā trūkums cilvēka un dzīvnieku organismā
rada ievērojamus augšanas un attīstības traucējumus, kā arī

anēmiju, bet augos - nekrozi (kādas organisma daļas
atmiršanu).

legūšana. Mangāna rūdas satur dzelzs oksīdu piemai-

sījumus, tāpēc rūpniecībā parasti iegūst t. s. feromangānu (Mn
» 85 %, Fe 10 %; C, AI vai Si « 5 %), reducējot mangāna
oksīdus ar koksu (C), AI vai Si. Tīru mangānu iegūst,

elektrolizējot MnS0
4

vai MnCl
2

šķīdumus.

īpašības. Mangāns ir ciets, trausls, sudrabbalts metāls.

Tam ir četras kristāliskās modifikācijas:

710 °C
n
' 1070 °C • 1160 °C

s _

a-Mn <~
-» p-Mn *-

~* y-Mn <-
•-» d-Mn

Mangāna dioksīds Mnū
2

minerāla piroluzīta veidā bija
pazīstams jau Senajā Romā.

Viduslaikos piroluzītu sauca par

mangānu (gr. manganizein -

attīrīt), jo, ievadīts dzelzi satu-

roša stikla kausējumā, tas

stiklu atkrāsoja. Mangānu 1774.

gadā ieguva zviedrs J. 6. Gāns,
karsējot piroluzīta un ogles
maisījumu:

Mn0
2 + 2C Mn + 2CO.

iegūto metālu viņš nosauca par

manganēziju. M. H. Klaprots
1808. gadā sāka to saukt par

mangānu. 19. gs. 60. gados
domnās jau ieguva ar mangānu
leģētu dzelzi.

3. dala
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Elementa Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā J

kārtas

skaitlis
nosaukums simbols

relatīvā

atommasa

atomu

rādiuss.
blīvums,

g/cm'

kušanas

tempera-

tūra, °C

viršanas

tempera-

tūra,°C

oksidēšanas

pakāpe

jonuE
7+

rādiuss,

pmpm

25

43

Mangāns

Tehnēcijs

Mn

Tc

54,93805

97,9072

129

130

7,49

11,487

1244

2200

2077

4600

+II,( +III),
+IV, (4-VI),

+VII

+II,(+III),

+IV,(+VI),
4-VII

(+ii), +m,

+IV, +v,

+VI), +VII

46

stabilākais

75 Rēnijs Re

izotops

186,207 137 21,03 3190 5600 56
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Ar metāliem mangāns veido cietos šķīdumus (sakausēju-
mus) un intermetāliskus savienojumus. Mangāns labi absorbē

ūdeņradi, taču ar to nereaģē.

Parastajos apstākļos mangāns ir ķīmiski inerts metāls, jo to

klāj blīva oksīdu aizsargkārtiņa. Mangānu pasivē auksta slā-

pekļskābe. Mangāns diezgan aktīvi reaģē ar HCI un H
2
S0

4

šķīdumiem, izdalot H
2

un veidojot attiecīgi MnCl
2

un MnS0
4.

Sasmalcināts Mn lēni reaģē arī ar ūdeni, paaugstinātā tempe-

ratūrā reakcijas ātrums palielinās:

Mn + 2H
2
0 -> Mn(OH)2

+ H
2 |

Sakarsēts mangāna pulveris (400 °C) gaisā aizdegas, veidojot
dažāda sastāva oksīdus (Mno

2, Paaugstinātā tempera-
tūrā tas labi reaģē ar halogēniem, veidojot mangāna(n) haloge-
nīdus. Sakarsēts mangāna pulveris vai izkausēts mangāns

reaģē ar daudziem nemetāliem, veidojot arī vērtībai neatbil-

stošus savienojumus, piemēram, MnS, MnSe, Mn
3
S

4,
Mn

3
N

2,

Mn
2N, Mn

4N, Mn
2P, MnP, Mn

3
C, Mn

7
C

3,
Mn

2
Si, MnSi, Mn

2
Si

3.

Mangāns reaģē ar sakarsētu koncentrētu slāpekļskābi un

sērskābi:

2Mn + BHN0
3 3Mn(NO 3)2

+ 2NOT + 4H
2
0

Mn + 2H
2
S0

4
———>- MnS0

4
+ S0

2 1 + 2H
2
0

Izmantošana. Feromangānu lieto melnajā metalurģijā sēra

un oglekļa saistīšanai, tērauda leģēšanai. Mn0
2

un MnSizdalās

sārņos, bet Mn
3
C paliek sakausējumā, veidojot tēraudus ar

ievērojamu cietību un berzes izturību. Viens no tiem ir Had-

filda tērauds, kurā mangāna masas daļa ir «11... 14 %.

Bezniķeļa nerūsošajā tēraudā hroma masas daļa ir 14 % un

mangāna masas daļa 15 %. Tīru mangānu lieto krāsaino sakau-

sējumu leģēšanai. Piemēram, sakausējumam manganīnam,
kurā ir 85 % hroma, 12 % mangāna un 3 % niķeļa, piemīt liela

elektriskā pretestība, kuru ietekmē nevis temperatūra, bet

spiediens. Vara sakausējumu, kurā ir 14 % mangāna un 10 %

alumīnija, var rūdīt kā tēraudu, un tam piemīt arī feromag-

nētiskas īpašības.

Mangāna savienojumi. Stabilākie ir mangāna(ll, IV un

VII) savienojumi, mazāk stabili - mangāna(Hl un VI) savieno-

jumi. Maz pazīstami ir rnangāna(V) savienojumi. Palielinoties

Mnoksidēšanas pakāpei, tāoksīdu un oksīdu hidrātubāziskās

īpašības pavājinās, bet skābās īpašības pastiprinās. Mangāna

savienojumiem piemīt oksidējošās un reducējošās īpašības.

Oksidējošās īpašības pieaug un reducējošās īpašības samazinās

Mn oksidēšanas pakāpju pieaugšanas virzienā.

Mangāna savienojumu raksturojums dots 3.28. tabulā.

3. dala
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Mangāna(ll) savienojumi. Mangāna(ll) oksīds

MnO ir pelēkzaļa, kristāliska viela, kuru iegūst, karsējot
MnC0

3
vai reducējot Mn0

2
ar ūdeņradi:

Mn0
2 + H

2
MnO + H

2
O

MnO labi reaģē ar atšķaidītām skābēm, veidojot mangā-

na(ll) sāļus. No to šķīdumiem var iegūt baltas man gā-

na(ll) hidroksīda Mn(OH)2 nogulsnes, kuras gaisā

pakāpeniski oksidējas un kļūst tumšākas, jo izveidojas brūns

mangāna(lV) hidroksīds vai mangāna(lV) oksohidroksīds

MnO(OH)
2.

Mn(OH)2 reaģē ar skābēm, veidojot mangāna(ll) šķīs-
tošus sāļus gaiši rozā krāsā, piemēram, MnCl

2,
MnS0

4,

Mn(NO3)2. Mazšķīstoši ir MnS, MnF
2,

Mn
3(P04)2.

Mangāna(ll) sāļi oksidētāju klātbūtnē oksidējas, neitrālā vai

sārmainā vidē veidojot Mn0
2

tumši brūnā krāsā, bet skābā

vidē - permangānskābi HMn0
4

violetākrāsā.

2Mn(N0 3 )2 +0
2

+ 4NaOH -> 2Mn0
2

+ 4NaN0
3

+ 2H
2
0

2MnS0
4

+ 5Pb0
2

+ 6HN0
3
- 2HMn0

4
+ 2PbS0

4
+

+ 3Pb(NO
3
)
2

+ 2H
2
0

Pēdējo reakciju izmanto kā kvalitatīvu reakciju mangāna

pierādīšanai.

Mangāna(ll) sāļi veido dažāda sastāva kristālhidrātus, pie-
mēram, MnCl

2
-2H

2
0; MnCl

2
-4H

2
0; MnCl

2
-6H

2
0; MnS0

4
H

2
O;

MnS0
4
-4H

2
0; MnS0

4
-7H

2
0; Mn

3
(P0

4
)
2
-7H

2
0; Mn(N0

3
)
2

-2H
2
0

v. c. Tie viegli kūst, piemēram, MnCl-4H
2
0 kūst 50 °C

3.28. tabula

Mangānasavienojumuraksturojums

3. dala

Savienojumu

vispārīgais

raksturojums

Mangāna(II)

savienojumi

MangānadlI)

savienojumi

Mangāna(IV)

savienojumi

Mangāna(VI)

savienojumi

Mangāna(VTI)

savienojumi

Oksīdi MnO Mn
2
0

3
Mn0

2
Mn

2
0

7

Oksīdu Mn(OH)2

Bāziski

Mn(OH)
3

Bāziski

MnO(OH)
a

(H
2
Mn0

4)
Skābi

HMn0
4

hidrāti Amfotēri Skābi

Sāļi MnCl
2,

MnS0
4

Reducētāji

MnCl
3,

Mn
2
(S0

4
)

3

Reducētāji

un oksidētāji

Mn(S0
4
)
2,

CaMn0
3

Oksidētāji
un reducētāji

K
2
Mn0

4
KMn0

4,

CaCMnO^a

OksidētājiOksidētāji,

vaji reducētāji
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temperatūra un šķīst sava kristalizācijas ūdeni. Mangana(ll)

vājo skābju sāļi gaisā oksidējas un hidrolizējas:

MnS + 2H
2
0 +0

2
-» Mn(OH)

4
+ S

2MnC0
3

+ 2H
2
0 +0

2 2MnO(OH) 2
+ 2C0

2 |

Mn(II) savienojumus lieto citu mangāna savienojumu iegū-
šanai. MnCl

2
izmanto sēklu apstrādei, kā arī par krāsu pig-

mentu un par katalizatoru neorganiskajā un organiskajā
sintēzē. Dažus mangāna(ll) minerālus, piemēram, sārto rodo-

nītu MnSi0
3,

heto par dekoratīvu materiālu arhitektūrā un

tēlniecībā. MnS0
4

izmanto mikromēslojumam.

Mangāna(lll) savienojumi. Stabilākais no mangāna(Hl)

savienojumiem ir Mn
2
0

3.
Tā ir kristāliska viela tumšbrūnā

krāsā, ko iegūst, karsējot mangāna dioksīdu Mn0
2
:

4Mn0
2

2Mn
2
0

3
+ 0

2 1

Skābā vidē Mn
2
0

3
veido stabilākus mangāna(ll) un man-

gāna(lV) savienojumus:

Mn
2
0

3
+ 2HCI - MnCl

2
+ MnO(OH)2

MnO(OH)
2

+ 4HCI - MnCl
2

+ 3H
2
0 + C1

2 T

Mangāna(lll) sāļi viegU hidrolizējas, stabilākie no

tiem ir daži dubultsāļi, piemēram, CsMn(SO
4
)
2

I2H
2
O.

Mangāna(ll, III) oksīds Mn
3
0

4
jeb MnOMn

2
0

3

(minerāls hausmanīts) ir brūnā krāsā (££uš
= 1590 °C).

Mangāna(lV) savienojumi. Mangāna(lV) oksīds

jeb mangāna dioksīds Mn0
2
ir tumšbrūnā krāsā. Dabā

tas sastopams minerāla piroluzīta veidā. Mn0
2 iegūst arī no

citiem mangāna savienojumiem dažādās oksidēšanās-reducē-

šanās reakcijās. Tas ir amfotērs oksīds, kuram skābās un

bāziskās īpašības ir izteiktas visai vāji, jo Mn0
2

nereaģē ne ar

ūdeni, ne ar atšķaidītām skābēm, bet ar sārmiem reaģē tikai

augstās temperatūrās, veidojot manganītus:

Ca(OH)2
+ Mn0

2
CaMn0

3
+ H

2
O

Mn0
2

ir samērā spēcīgs oksidētājs. Šo Mn0
2

īpašību
izmanto mangāna(H) sāļu, hlora, skābekļa un citu vielu iegū-

šanai, piemēram,

Mn0
2

+ 4HCI MnCl
2

+ Cl
2

1 + 2H
2
0

konc.

2Mn0
2 + 2H

2
S0

4
—^—

>- 2MnS0
4 + 2H

2
0 + 0

2 t
konc.

Mn0
2

+ 2KI + 2H
2
S0

4
- MnS0

4
+ K

2
S0

4
+ I 2 + 2H

2
0

Mn0
2

reakcijās ar spēcīgiem oksidētājiem veidojas mangā-

na(Vl) un mangāna(Vll) savienojumi, piemēram,

3. dala
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3MnO, + KCIO, + 6KOH -3K
2
Mn0

4
+ XCI + 3H,0

sakausējot

2Mn0
2

+ 3Pb0
2

+ 6HN0
3
- 2HMn0

4
+ 3Pb(NO

3
)
2

+ 2H
2
0

Mn0
2

izmanto citu mangāna savienojumu iegūšanai. To

lieto par oksidētāju pirotehnikā, gāzmaskās, Cl
2 iegūšanai no

sālsskābes, sausajos galvaniskajos elementos, stikla rūpniecībā
stikla masas atkrāsošanai. Mn0

2
noder par katalizatoru H

2
0

2

un XCI0
3

sadalīšanas reakcijās (02
iegūšanai) un sērkociņu

galviņās. To izmanto arī par brūnu pigmentu (umbra).

Mangāna(lV) hidroksīds Mn(OH)4,
kā arī

MnO(OH)2 ir nestabili savienojumi - tie ātri sadalās un skābā

vidē reducējas:

Mn(OH)
4
- MnO(OH)2 + H

2
O

Mn(OH)2
—� Mn0

2
+ H

2
O

2Mn(OH)
4

4- 2H
2
S0

4
- 2MnS0

4
+ 6H

2
0 + 0

2
f

Mangāna(lV) sāļi ir nestabih savienojumi, un tiem

nav praktiskas nozīmes.

Mangāna(Vl) savienojumi. No mangāna(Vl) savienoju-
miem stabilākie ir praktiski neeksistējošās mangānskābes
H

2
Mn0

4 sāļi - manganāti, kuriem ir zaļa krāsa. Pazīsta-

mākais no tiem ir kālija manganāts K
2
Mn0

4.
To iegūst, sakau-

sējot Mn0
2

ar sārmu un oksidētāju vai arī termiski sadalot

kālija permanganātu KMn0
4

:

2Mn0
2

+ 4KOH + 0
2

2K
2
Mn0

4
+ 2H

2
0

Mn0
2

+ K
2
C0

3
+ KN0

3
K

2
Mn0

4
+ KN0

2
+ 0

2 T

2KMn0
4

K
2
Mn0

4
+ Mn0

2
+ 0

2 1

Uzmanīgi ietvaicējot manganātu ūdens šķīdumu, var iegūt
šo sāļu tumšzaļus kristālus.

Manganāti (to ūdens šķīdumi ir izteikti zaļā krāsā) eksistē

tikai sārmainā vidē. Paskābinot rodas violets krāsojums, jo

veidojas permangānskābes sāļi - permanganāti:

3K
2
Mn0

4
+ 2H

2
S0

4
-* 2KMn0

4
+ Mn0

2ļ + 2K
2
S0

4
+ 2H

2
0

zaļš violets

Spēcīgi oksidētāji manganātus pārvērš par permanga-

nātiem:

2K
2
Mn0

4
+ Cl

2
- 2KMn0

4
+ 2KCI

Mangāna(Vl) savienojumus heto galvenokārt laboratoriju

praksē. Bārija manganātu BaMn0
4,

kas ir samērā stabils savie-

nojums, izmanto par zaļo pigmentu krāsvielās.

Mangāna(Vll) savienojumi. Mangāna(Vll)
oksīds Mn

2
0

7
ir nestabils zaļganmelns eļļains šķidrums, ko

Uzrakstiet reakciju vienādo-
jumus šādām pārvērtībām:

MnS0
4

4- 2NaOH - ?

+0,+ H,ū +0
2
+ H

2
O

Mn(OH)2—-vMnO(OH) 3
»-

—> Mn(OH)4

Mn(OH)2 MnO(OH)
—+ MnO(OH)2

3. dala
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Kālija permanganāts etil-

spirtu oksidē par etiķskābi.
Uzrakstiet šīs pārvērtības oksi-

dēšanās-reducēšanās vienādo-

jumu:

KMn0
4 4- C 2H

S
OH -+Mn0

2 4-

-- CH3COŪH 4- KOH 4- H
2

Ū

iegūst, ja ar koncentrētu sērskābi iedarbojas uz permanga-

nātiem:

2KMn0
4

4- H
2
S0

4
-» Mn

2
0

7
-f K

2
S0

4
+ H

2
O

Mn
2
0

7
ir eksplozīvs, jo nedaudz paaugstinātā temperatūrā

tas strauji sadalās:

2Mn
2
0

7
4Mn0

2
4- 30

2 1

Mn
2
0

7
ir spēcīgs oksidētājs, tā klātbūtnē uzliesmo daudzas

organiskas vielas, piemēram, ēteris, glicerīns, etilspirts,
celuloze v. c.

2Mn
2
0

7
4- C 2H

S
OH -* 4Mn0

2
4- 2C0

2
T + 3H

2
0

Mn
2
0

7
reaģē ar ūdeni un veido violetu permangān-

skābes HMn0
4

šķīdumu, kurā šīs skābes masas daļa
ir līdz 20 %.

Mn
2
0

7
4- H

2
O -> 2HMn0

4

Koncentrētāki šķīdumi nav iegūti, jo, šķīdumu ietvaicējot,

noris sadalīšanās:

4HMn0
4

4Mn0
2

+ 2H
2
0 4- 30

2
T

Tā kā Mn
2
0

7
un HMn0

4
ir nestabili savienojumi, tos lieto

tikai laboratorijas praksē.

Mangāna(Vll) savienojumi ir permangānskābes sāļi -

permanganāti. Visvairāk lieto kālija permanganātu
KMn0

4,
ko nereti dēvē par "zilajiem graudiņiem", jo tas ir

tumši violetā krāsā.

KMn0
4

iegūst, sakausējot Mn0
2

ar KOH gaisa klātbūtnē.

Veidojas kālija manganāts K
2
Mn0

4 (sk. 327. lpp.), kuru

elektrolītiski oksidē līdz KMn0
4

:

2K
2
Mn0

4
4- 2H

2
0

elektrollze
> 2KMn0

4
4- 2KOH 4- H

2 ]

Permanganāti labi šķīst ūdenī un ir spēcīgi oksidētāji.
Atkarībā no vides Mn0

4
jons reducējas dažādi.

Skābā vidē:

2KMn0
4

4- 5K
2
S0

4 4- 3H
2
S0

4
- 2MnS0

4
4- 6K

2
S0

4
4- 3H

2
0

2Mn0
4

"

4- 5S0
3

2 "

4- 6H
+
- 2Mn

2+

4- 6S0
4

2~

4- 3H
2
0

Neitrālā vai vāji bāziskā vidē:

2KMn0
4

+ 3K
2
S0

3
4- H

2
O - 2Mn0

2ļ 4- 3K
2
S0

4
4- 2KOH

2Mn0
4

"

+ 3S0
3

2~

4- H
2
O - 2Mn0

2 ļ 4- 3S0
4

2 ~

4- 20H~

Bāziskā vidē:

2KMn0
4

4- K
2
S0

3
4- 2KOH - 2K

2
Mn0

4
4- K

2
S0

4
+ H

2
O

2Mn0
4

~

4- S0
3

2-

4- 20H" 2Mn0
4

2-

4- S0
4

2~

4- H
2
O

violets šķīdums zaļš šķīdums

3. dala
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Kālija permanganātu lieto par oksidētāju ķīmijas labora-

torijās un ķīmiskajā rūpniecībā. Nedaudz karsēts (210 °C)
KMn0

4
sadalās (sk. 254. lpp.); šo reakciju izmanto skābekļa

iegūšanai laboratorijās. KMn0
4

reakciju ar koncentrētu sāls-

skābi izmanto hlora iegūšanai:

2KMn0
4

+ 16HC1 -> 2KCI 4- 2MnCl
2

+ 5C1
2 T + 8H

2
0

KMn0
4

ir efektīvs antiseptisks līdzeklis. Ūdens šķīdumus,
kuros kālija permanganāta masas daļa ir 0,01...0,025 %, lieto

mutes dobuma un kakla skalošanai, brūču apmazgāšanai, bet

2...5 % šķīdumu - apdegumu ārstēšanai.

3.27.2. Tehnēcijs

Atrašanās dabā. Zemes garoza tehnēcijs 1940. gadā ļoti
niecīgos daudzumos tika konstatēts urāna rūdā. Stabilākais

tehnēcija izotops ir "Te. Tagad to iegūst no urāna dalīšanās

produktiem atomreaktoros.

īpašības. Tehnēcijs ir sudrabpelēks metāls. Tas ir mazāk

aktīvs par mangānu un pēc ķīmiskajām īpašībām līdzīgs

rēnijam (sk. turpmāk).
Sakarsēts tehnēcija pulveris sadeg skābekli un veido gaiši

dzeltenu, kristālisku un ļoti higroskopisku oksīdu Tc
2
0

7
;

tā reakcijā ar ūdeni rodas pertehnēcijskābe HTc0
4

tumši

sarkanā krāsā:

4Tc + 70
2
- 2Tc

2
0

7

Tc
2
0

7
+ H

2
O - 2HTc0

4

Kompakts Te ir korozij izturīgs metāls, to lieto par kompo-
nentu antikorozīvos sakausējumos.

Tehnēcija savienojumi. Tehnēcij a(IV) oksīds

Te0
2

ir melna, kristāliska viela, kura veidojas tehnēcija(lV)

halogenīdu hidrolīzes procesā:

TcCl
4

+ 2H
2
0 -+ Te0

2
+ 4HCI

Te0
2
ir amfotērs oksīds, kas skābekļa klātbūtnē viegli oksi-

dējas par Tc
2
0

7
.

4Tc0
2

+ 30
2
- 2Tc

2
0

7

Pazīstami arī citi tehnēcija savienojumi (TcF 5; TeF
6
; TcCl

6
;

Tc
2
S

7; TeS
2
), taču tiem nav liela praktiska nozīme.

Kālija vai amonija pertehnetātus KTc0
4,

NH
4
Tc0

4
lieto par

dzelzs sakausējumu inhibitoriem.

1936./37. gadā E. Segrē un

K. Perje ķīmiski pētīja molib-

dēna paraugu, kas ciklotronā

bija ilgstoši apstarots ar deitē-

rija kodolu plūsmu. Elementu

atdalīšanas gaitā zinātnieki kon-

statēja, ka mangāna un rēnija

frakcijā ir vēl viens radioaktīvs

elements, kura atomu kodoli bija

izveidojušies ciklotronā šādā

kodolreakcijā:

4

A
Mo +*H -

A

4
ļTc +In

Tā pirmo reizi mākslīgi tika

iegūts jauns elements - tehnē-

cijs (gr. technētos - mākslīgi).

E. Dž. Segrē (dz. 1905) ir

itāliešu izcelsmes fiziķis. No

1930. gada strādāja par fizikas

profesoru Romā un Palermo.

Otrā pasaules kara laikā viņš
piedalījās "Manhatanas pro-

jekta" realizēšanā, t. i., atom-

bumbas izveidošanā Losalamosā

(ASV). Bez tehnēcija Segrē kopā
ar citiem zinātniekiem atklājis
arī astatu un antiprotonu.
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Elementu ar kārtas skaitli

75 sistemātiski meklēja dažādos

minerālos, galvenokārt kolum-

bītā un gadolinītā V. K. F. No-

daks un I. E. Take, kas vēlāk

kļuva Nodaka dzīvesbiedre. Ar

rentgenspektrālanalīzi viņi šo

elementu - rēniju - atklāja
1925. gadā. Trīs gadus vēlāk no

660 kg Norvēģijas molibdēna

spīdes viņiem izdevās iegūt
1 gramu tīra rēnija. Elementu

nosauca Takes dzimtā novada -

Reinas apgabala (lat. Rhenus -

Reina) vārdā.

V. K. F. Nodaks (1893-
-1960) un i. E. Nodaka (1896-

-1978) bija vācu fizikālķīmiķi,
pētīja lantanoīdu ģeoķīmiju,
no- darbojās ar fotoķīmiju un

radio- ķīmiju.

3.27.3. Rēnijs

Atrašanās dabā. Zemes garozā rēnijs ir ļoti izkliedēts ele-

ments, tas sastopams galvenokārt molibdenltā un kolumbītā,
kā arī vara, tantala un platīna rūdās. Rets Re minerāls ir

džezkazganīts CußeS
4,

kas atrasts Džezkazganas (Kaza-
hija) tuvumā.

legūšana. Apdedzinot rēniju saturošas rūdas, vispirms
iegūst Re

2
0

7.
To pārvērš amonija perrenātā, kuru savukārt

reducē ar ūdeņradi.

Re
2
0

7
4- H

2
O - 2HRe0

4

NH
3

+ HRe0
4
- NH

4
Re0

4

2NH
4
Re0

4
+ 4H

2
2Re + N

2 | + 8H
2
0

īpašības. Rēnijs ir gaišpelēks, plastisks, ķīmiski mazaktīvs

metāls. Parastos apstākļos kompakts rēnijs ir izturīgs pret
ūdens un gaisa iedarbību. Sakarsēts virs 300 °C, rēnijs reaģē ar

gaisa skābekli, veidojot oksīdu Re
2
0

7
un Re0

3
maisījumu.

Rēnijs reaģē arī ar halogēniem un sēru:

2Re + 5C1
2

-* 2ReCl
5

Re + 2S -» ReS
2

Rēnijs mijiedarbojas ar koncentrētu slāpekļskābi, sērskābi

un ar ūdeņraža peroksīdu H
2
0

2,
visos šajos gadījumos veidojot

perrēnijskābi HRe0
4
.

3Re + 7HN0
3

-» 3HRe0
4

4- 7NO| + 2H
2
0

2Re + 7H
2
S0

4
2HRe0

4
+ 7S0

2
| + 6H

2
0

2Re + 7H
2
0

2
- 2HRe0

4
4- 6H

2
0

Gaisa klātbūtnē uz rēniju iedarbojas arī sārmu kausējumi.
Šajās reakcijās rodas perrēnij skābes sāļi -perrenāti:

4Re 4- 4KOH 4- 70
2

4KRe0
4

4- 2H
2
0

Izmantošana. Rēnija sakausējumus ar citiem grūti kūsto-

šiem metāliem (Mo, W, Ta) lieto aviācijas un kosmosa tehnikā,

no tiem gatavo termiski izturīgus elektrodus. Re-Pt un Re-VV

termopārus izmanto temperatūras mērīšanai (no 0 līdz 2500 °C).
Rēniju lieto speciālo spuldžu kvēldiegos. To izmanto arī ķīmis-

kajā rūpniecībā par katalizatoru (NH3
un CH

4 oksidēšanā, C 2H
4

hidrogenēšanā v. c).

Rēnija savienojumi. Rēnijs veido piecus kristāliskus oksī-

dus: Re
20, ReO un Re0

2
- melnākrāsā, Re0

3
- sarkans, Re

2
0

7
-

dzeltens. Re
2
0 un ReO ir bāziski oksīdi, Re0

2
- amfotērs

savienojums, bet oksīdi Re0
3

un Re
2
0

7
pieder pie skābajiem

oksīdiem. Re0
2 atšķirībā no Mn0

2
ir nestabils savienojums, jo

sakarsēts tas gaisā oksidējas:
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4Re0
2

+ 30
2

2Re
2
0

7

Stabilākais ir rēnija(Vll) oksīds Re
2
0

7
=

- 300 °C), kas reaģē ar ūdeni un veido bezkrāsainu p c r r ē -

nijs kā b i HRe0
4,

kura pastāv tikai ūdens šķīdumā un ir

vājāka par permangānskābi.

Re
2
0

7 + H
2
O 2HRe0

4

HRe0
4

sāļus - perrenātus iegūst neitralizācijas reakcijās:

NaOH + HRe0
4

-> Naße0
4

+ H
2
O

Perrenāti labi šķīst ūdenī, mazšķīstoši ir X, Rb, Cs un Ag
perrenāti.

Atšķirībā no permangānskābes un tās sāļiem perrēnij skābei

un perrenātiem oksidējošās īpašības nav raksturīgas.
Re

2
0

7
izmanto tīra rēnija un citu rēnija savienojumu

iegūšanai.

3.28. Elementu periodiskās sistēmas

VIIIB grupa

(8. grupa Fe, Ru, 0s;

9. grupa Co, Rh, Ir;

10. grupa Ni, Pd, Pt)
3.29. tabula

VTIIB grupas elementuun to veidoto vienkāršo vieluraksturojums

3. dala

Elementu Vienkāršo vielu Salikto vielu sastāvā

kārtas

skaitlis

relatīvā
atomu

rādiuss,
blīvums,

g/cm3

kušanas

tempera-

tūra, °C

viršanas

tempera-
oksidēšanas

pakāpe

jonu
rādiuss,nosaukums simbols

atommasa
pm tūra,°C pm

26

27

28

45

Dzelzs

Kobalts

Niķelis
Rutēnijs

Fe

Co
Ni

55,847

58,93320

58,69

101,07

126

126

124

133

7,874

8,90

8,91

12,37

1539

1495

1453

2250

2880

3185

2730

4200

+II,+III,(VI)
+n,(+m)

+n,(+ni, +iv)
(+n,+ni),+iv,

(+vi,+viD,+vm
+ii),+m,

+IV,(+VI)
+ 11,(+ 111),+iv

(+11, +III, +IV),
4-VI, +VIII

(+i, +ii), +ra,
+IV,(+VI)

(+D,+ii,(+ni),

+IV,(+VI)

Fe2+ 75

Co2+
72

Ni
2+

70

Ru
4+

62Ru

46 Rodijs Rh 102,90550 134 12,41 1963 3700 Rh4+
65

47 Pallādijs

Osmijs

Pd

Os

106,42

190,2

138 12,02

22,61

1554 2940

«5000

Pd
4+

64

Os* +
6576 134 3030

77 Indijs Ir 192,22 135 22,50 2443 4547 īr* +
65

78 Platīns Pt 195,08 138 21,45 1772 «3900 Pr* +
64
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VIIIB grupas elementus iedala dzelzs saimes elementos (Fe,
Co, Ni) un platīna saimes elementos (Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt).

Dzelzs (lat. Ferrum) bija

pazīstama jau sirmā senatnē.

Ēģiptē ir atrasti priekšmeti, kas

izgatavoti no meteorītu dzelzs

4. gadu tūkstotīp. m. ē. No Nīlas

ielejas rūdām dzelzi ieguva
1. gadu tūkstotī p. m. ē. Vecākās

dzelzs kausēšanas krāšņu palie-
kas ir atklātas Ziemeļpalestīnā

(13. gs. p. m.ē.) un Itālijā (ap
1100. g. p.m.ē.). Kurzemes

hercogistē dzelzs tika iegūta no

purva rūdas.

Meteorītos ir « 90% Fe;

8.5% Ni; 0,5 % Co un « 1 %

Ca, Cv, P, S, C.

3.16. att. Hemoglobīna

molekulas uzbūve.

3.28.1. Dzelzs

Atrašanās dabā. Dzelzs tīrradņi, kas izveidojušies, magmai
atdziestot, sastopami reti (Grenlandē, Francijā, Vācijā). Taču

dzelzs pēc elementu izplatības Zemes garozā ieņem 4. vietu (aiz
O, Si, AI), jo tā veido daudzus minerālus un iežus. Svarīgākie no

tiem ir magnetīts (magnētiskā dzelzsrūda)
Fe

3
0

4,
hematīts (sarkanā dzelzsrūda) Fe

2
0

3,

limonīts (brūnā dzelzsrūda) Fe
2
0

3
-4H

20, side-

rīts (dzelzs špats) FeC0
3, pirīts (dzelzs kolče-

dāns) FeS
2,

arsenopirīts (arsēna kolčedāns)
FeAsS. Dzelzi satur arī parastais māls.

Bagātākās dzelzsrūdu atradnes Urālos (Magņitogorska),
Ukrainā Krivojrogas baseinā, Kerčas pussalā, Kurskas rajonā,
Zviedrijā, Norvēģijā, Francijā, Polijā, Austrijā, kā arī Ziemeļ-
āfrikā (Atlasa kalnos), ASV (Augšezera rajonā).

Daudzos Latvijas rajonos sastopamas purvu un ezeru rūdas,

kuras satur limonītu (Fe2
o

3
-4H

20). To slāņu biezums nav

lielāks par 2 m, bet platība nepārsniedz 4 ha. Limonīta krājumi

atsevišķās Latvijas purvu atradnēs sasniedz « 10 tūkstošus

tonnu, taču to praktiskā nozīme pašlaik nav liela.

Uzskata, ka Zemes kodola dzelzs masas daļa ir 90 %

(10 % Ni un Co).

Dzelzij ir Mela nozīme dzīvajā dabā. Pieauguša cilvēka

organisms satur 4... 5 g Fe, ap 70 %no tās ietilpst hemoglobīnā,
kas pārnes skābekli no elpošanas orgāniem uz audiem. Augos
dzelzs piedalās hlorofila veidošanās procesā.

legūšana. Tīru dzelzi iegūst vai nu dzelzs sāļu ūdens

šķīdumu elektrolīzes procesā, vai termiski sadalot dzelzs penta-
karbonilu:

Fe + SCO [Fe(CO) s ] Fe 4- SCO T

(neattīrīta) (tīra)

Rūpniecībā dzelzi iegūst galvenokārt dažādu dzelzs un

oglekļa sakausējumu - čuguna (ķeta) un tēraudaveidā (sk. 141.

un 534. lpp.), reducējot bagātināto dzelzsrūdu dzelzs oksīdus ar

koksa oglekli, resp., ar oglekļa(II) oksīdu CO vai metānu CH
4.

īpašības. Dzelzs ir sudrabbalts, plastisks, viegli kaļams
un velmējams metāls. Tīra dzelzs ir mīkstāka par zeltu un

sudrabu, bet cietāka par alumīniju. Dzelzs fizikālās un

mehāniskās īpašības būtiski ietekmē dažādi piemaisījumi. Tā,

piemēram, čuguns, kurā oglekļa un dažu citu piemaisījumu
masas daļa ir 1,7...6,67 %, parastajos apstākļos nav kaļams.

3. dala
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Dzelzij ir četras kristāliskās modifikācijas:

770 °C
_

910 °C 1390 °C
_

a-Fe «==± P~Fe <=z± y-Fe �==+ o-Fe

Dzelzij piemīt magnētiskas īpašības.
Dzelzs ir vidēji aktīvs metāls, taču ķīmiski tīra, kompakta

dzelzs parastajos apstākļos ir izturīga pret sausa gaisa un tīra

ūdens iedarbību. Dzelzs, kas satur nedaudz piemaisījumu, gaisā
korodē, ja uz to iedarbojas 0

2,
C0

2
un H

2
O. Irdenā rūsas

kārtiņa nFe
3
0

4
mH

2
0 dzelzi neaizsargā no tālākas gaisa

iedarbības. Sausā gaisā un jo sevišķi paaugstinātā temperatūrā

(« 500 °C) uz dzelzs virsmas veidojas Fe
3
0

4 aizsargslānis, kas

metālu tomērnedaudz pasargā no apkārtējās vides iedarbības.

Svaigs dzelzs pulveris ir pirofors. Laboratorijā piroforo
dzelzi ērti iegūt, karsējot dzelzs(ll) oksalāta kristālhidrātu

termoizturīgā mēģenē:

FeC
2
0

4
-2H

2
0 -*->■ Fe + 2C0

2
| + 2H

2
0

Ja piroforo dzelzs pulveri izkaisa gaisā, tas reaģē ar skā-

bekli, veidojot kvēlojošu dzirksteļu spietu.
Sakarsēta kompakta dzelzs gaisā oksidējas pakāpeniski,

veidojot melnas dzelzs(ll, III) oksīda plēksnītes. Tīrā skābekli

dzelzs stieple dzirksteļojot sadeg:

3Fe + 20
2

-» Fe
3
0

4

Paaugstinātā temperatūrā dzelzs reaģē ar visiem nemetā-

liem, veidojot dažāda sastāva binārus savienojumus, piemē-
ram, FeCl

2,
FeCl

3 ,
FeS, Fe

2
3

3,
Fe

3P, Fe
3
C, Fe

4
N, Fe

2
N, Fe

2
P

v. c. Dzelzs savienojumi ar sēru un fosforu negatīvi ietekmē

tērauda un citu sakausējumu īpašības.
Parastos apstākļos dzelzs reaģē ar atšķaidītām skābēm,

veidojot dzelzs(ll) sāļus. Stipri koncentrēta H
2
S0

4
un HN0

3

dzelzi pasivē, taču ar vidējas koncentrācijas H
2
S0

4
un HN0

3

dzelzs oksidējas līdz Fe3 +

, veidojot dzelzs(in) sāļus. Saskaņā
ar metālu elektroķīmisko spriegumu rindu dzelzs aizvieto

mazāk aktīvus metālus to sāļu šķīdumos. Sakarsēta līdz

sarkankvēlei, dzelzs reaģē ar ūdens tvaiku. Ar sārmiem dzelzs

nereaģē.

Fe + H
2
S0

4
-� FeS0

4 + H
2 |

atšķ.

2Fe + 6H
2
S0

4
Fe

2(S0 4)3
+ 3S0

2 | + 6H
2
0

konc.

Fe + 4HN0
3
- Fe(NO

3
)

3
+ NO| + 2H

2
0

atšķ.

Fe + CuS0
4

-» FeS0
4 + Cv

3Fe + 4H
2
0 Fe

3
0

4
+ 4H

2 1

3. dala
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8 gramu dzelzs oksīda

reducēšanai izmantoja 3,36/ CO.

Kāda ir dzelzs oksīda formula?

(Fe2
0

3.)

Izmantošana. Dzelzs mūsdienās ir svarīgākais metāls, jo
dzelzs un tās sakausējumi (melnie metāli) veido aptuveni 95 %

no metalurģijas produkcijas. Melnās metalurģijas pamatā ir

čuguna (ķeta) un oglekļa tērauda ražošana (sk. 534. lpp.). No

oglekļa tērauda iegūst leģētos tēraudus, kurus iedala mazle-

ģētos (piedevas līdz 2,5 %), vidēji leģētos (piedevas 2,5... 15 %)

un augstleģētos (piedevas > 15 %) tēraudos. Leģētos tēraudus

savukārt iedala speciālajos tēraudos:

1) cietajos tēraudos (12 % Mn, 15...18 % Cr);
2) instrumentu tēraudos (15... 18 % VV, Cr, V, Mo);
3) nerūsošajos un termiski izturīgajos tēraudos («12 % Cr,

9 % Ni, Si, AI); uz to izstrādājumu virsmas veidojas blīva

oksīdu aizsargkārtiņa.
Tīru dzelzi vai oglekļa tēraudu ar mazu C saturu (0,04 % C)

izmanto laboratoriju praksē un par katalizatoru neorganisko
un organisko vielu sintēzē.

Dzelzs savienojumi. Stabilākie ir dzelzs(in) savienojumi.
Dzelzs(H) savienojumiem ir izteikta tieksme oksidēties par

dzelzs(lH) savienojumiem.

Dzelzs veido trīs oksīdus.

Dzelzs(ll) oksīds FeO ir melna, kristāliska viela

ar bāziskām īpašībām. To iegūst, reducējot Fe
2
0

3
ar CO 500°C

temperatūrā. FeO gaisa klātienē viegli oksidējas par stabilāko

jaukto dzelzs oksīdu Fe
3
0

4.

Fe
2
0

3
+ CO 2FeO + C0

2 |
FeO + H

2
S0

4
- FeS0

4 + H
2
O

6FeO + 0
2

-+ 2Fe
3
0

4

Dzelzs(ll, III) oksīds jeb j auktais dzelzs

oksīds Fe
3
0

4
(FeO Fe

2
0

3 ) ir melna, ļoti stabila kristāliska

viela ar feromagnētiskām īpašībām, tāpēc Fe
3
0

4
sauc arī par

magnetītu.
Fe

3
0

4 veidojas dzelzs reakcijā ar skābekli vai ar ūdens

tvaiku (sk. 333. lpp.), tāpēc pārējos dzelzs oksīdus - FeO un

Fe
2
0

3
iegūst netieši. Fe

3
0

4 reaģē ar skābēm, veidojot dzelzs(ll)

un dzelzs(III) sāļus:

Fe
3
0

4
+ 4H

2
S0

4
-> FeS0

4
+ Fe

2
(S0

4
)

3
+ 4H

2
0

Fe
3
0

4
minerāla magnetīta veidā izmanto čuguna ražošanai.

Tīru Fe
3
0

4
lieto magnētisko materiālu, piemēram, skanu lenšu

izgatavošanā.

Dzelzs(III) oksīds Fe
2
0

3
ir sarkanbrūna, kristāliska

viela, kas eksistē trīs modifikāciju (a, ļ$ un y) veidā. a-Fe
2
0

3
ir

paramagnētisks savienojums, bet y-Fe 2
0

3 piemīt feromagnē-
tiskas īpašības. Fe

2
0

3 iegūst, termiski sadalot Fe(OH)3
:

2Fe(OH) 3
Fe

2
0

3
+ 3H

2
0

3. dala
»



335

Fe
2
0

3
ir amfotērs oksīds ar vaji izteiktām skābā oksīda

īpašībām.

Fe
2
0

3
+ 6HN0

3
2Fe(NO

3
)

3
+ 3H

2
0

atšķ.

Fe
2
0

3
+ 2NaOH 2NaFe0

2
+ H

2
O

sakausējums nātrija ferīts

Fe
2
0

3
+ Na

2
C0

3
2NaFe0

2
+ C0

2 1

Fe
2
0

3
sakausējot ar sārmiem vai dažu metālu oksīdiem,

kuros metālu oksidēšanas pakāpe ir +n, iegūst ferītus -

neeksistējošas dzelzspaskābes HFe0
2

sāļus. Dažus no tiem,
piemēram, Ni(Feo 2)2, Co(Feo2)2,

Zn(Feo2), lieto sakaru teh-

nikā, telemehānikā, automātikā, skaitļošanas iekārtās, jo šiem

savienojumiem ir vērtīgas magnētiskās īpašības. Arī Fe
3
0

4
var

uzskatīt par dzelzs(ll) ferītu Fe(Feo2)2.

Fe
2
0

3
izmanto par brūnās krāsas pigmentu (dzelzs mīmjs),

to lieto keramikas izstrādājumu un cementa ražošanā, termītu

maisījumos (sk. 205. lpp.) un magnētiskajos materiālos (skaņu
lentēs v. c).

Dzelzs(ll) hidroksīds Fe(OH)
2

un dzelzs(ll) sāļi ir

samērā nestabili savienojumi, jo tiem ir izteikta tieksme oksi-

dēties par dzelzs(in) savienojumiem:

+2 +3

Fe -e~ -* Fe

Fe(OH) 2 iegūst no dzelzs(lt) sāļiem. Ja nepiekļūst skābeklis,
tad rodas baltas nogulsnes. Gaisa klātbūtnē tās ātri

oksidējas un kļūst zaļganpelēkas, pēc tam sarkanbrūnas,

veidojot Fe(OH)3.
Dzelzs(ll) hidroksīds ir bāzisks

savieno- jums.

FeS0
4

+ 2NaOH - Fe(OH)
2
ļ + Na

2
S0

4

Fe(OH) 2
+ 2HCI FeCl

2
+ 2H

2
0

4Fe(OH)
2
+0

2
+ 2H

2
0 - 4Fe(OH)

3

Dzelzs(III) hidroksīdu Fe(OH)3 iegūst no

dzelzs(ni) sāļiem sarkanbrūnu nogulšņu veidā. Tas ir amfotērs

savienojums, kuram pārsvarā piemīt bāziskas īpašības. Taču

paaugstinātā temperatūrā Fe(OH)
3

reaģē arī ar koncentrētiem

sārmu šķīdumiem vai kausējumiem, veidojot ferītus.

FeCl
3

+ 3NaOH - Fe(OH)
3 ļ + 3NaCI

Fe(OH) 3
+ 3HN0

3
- Fe(NO3

)
3

+ 3H
2
0

Fe(OH) 3
+ NaOH -> Na[Fe(OH)J

vai

Fe(OH)
3

+ NaOH NaFe0
2

+ 2H
2
0

3. dala
9
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K. F. Mors (1 806-1879)
bija vācu ķīmiķis un farmaceits.

No 1867. gada viņš strādāja par

farmācijas profesoru Bonnas

universitātē. Mors veicis pētī-
jumus vispārīgās, analītiskās un

farmaceitiskās ķīmijas jomās.
Sarakstījis mācību grāmatas par

farmaceitisko tehniku (1847),
par titrēšanas metodēm (2 sē-

jumos 1855-1859) un ķīmisko
toksikoloģiju (1874). Viņa vārdā

ir nosaukti svari šķidruma un

cietvielu blīvuma noteikšanai,

Mora sāls un Mora pipete.

Fe(OH)3 nogulšņu patiesais sastāvs ir xFe
2
0

3
vH

2
0.

Tās atūdeņojot, rodas starpprodukti, bet gala rezultātā

veidojas Fe
2
0

3.

xFe
2
0

3
vH

2
0 2xFe(OH)

3
2xFeO(OH) X+xFe

2
0

3

Dzelzs(ll) sāļi veidojas, dzelzij reaģējot ar skābju ūdens šķī-
dumiem (izņemot HN0

3). Tie ir samērā nestabili savienojumi,

jo oksidējas par dzelzs(in) sāļiem. Ūdens šķīdumos dzelzs(ll)
sāļi hidrolizējas.

Viens no svarīgākajiem dzelzs(ll) sāļiem ir dzelzs(ll)
sulfāta heptahidrāts jeb dzelzs vitriols

FeS0
4
-7H

2
0. Tas veido zaļganus kristālus, kas labi šķīst ūdenī?

Dzelzs vitriolu iegūst, ievietojot tērauda atkritumus 20...30 %

H
2
S0

4 šķīdumā.
Gaisā dzelzs vitriols pakāpeniski dēdē (zaudē kristalizācijas

ūdeni) un oksidējas, pārvēršoties gaiši brūnā bāziskā

dzelzs(III) sālī.

4FeS0
4
+0

2
+ 2H

2
0 - 4Fe(OH)SO4

Aptuveni 500 °C temperatūrā FeS0
4

sadalās:

2FeS0
4

Fe
2
0

3 + S0
2
| + S0

3 T

Dzelzs vitriolu izmanto minerālkrāsu un tintes ražošanā,
audumu kodināšanā un krāsošanā, koksnes kodināšanā, augu

kaitēkļu apkarošanā, dzelzi saturošu medicīnisku preparātu
ražošanā.

Laboratorijas praksē bieži lieto vienu no stabilākajiem

dzelzs(ll) savienojumiem - diamonija dzelzs(ll)
disulfātu (alaunu) jeb t. s. Mora sāli

(NH
4
)
2
Fe(SO

4
)
2
-6H

2
0.

Dzelzs(ll) sulfīds FeS ir tumšbrūna, kristāliska

viela. To iegūst, karsējot dzelzs pulvera un sēra maisījumu, un

izmanto H
2
S iegūšanai laboratorijā:

Fe + S - FeS

FeS + H
2
S0

4
- FeS0

4
+ H

2S|

FeS mitrā gaisā oksidējas, un arī izdalās H
2
S:

4FeS +0
2

+ 10H
2
O - 4Fe(OH)

3
+ 4H

2
S f

Dzelzs disulfīdu jeb pirītu FeS
2
lieto sērskābes un

Fe
2
0

3
ražošanai (sk. 541. lpp.).

Dzelzs(ll) karbonātu (minerālu siderītu) iz-

manto melnajā metalurģijā. FeC0
3

dabas ūdeņos pārvēršas

dzelzs(ll) hidrogēnkarbonātā Fe(HCO
3
)
2,

kas ūdeni padara
cietu:

FeC0
3

+ H
2
O + C0

2
- Fe(HCO

3
)
2

3. dala
3
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Dzelzs(III) sulfāts ir dzeltenbalta, kristā-

liska, ļoti higroskopiska viela, tāpēc saskarē ar gaisu izplūst.
Tās kristālhidrāts SHjO labi šķīst ūdenī un hidro-

lizējas, veidojot koloidālu šķīdumu. Ja Fe
2
(504)

3
-9H

2
0 karsē

« 500 °C temperatūrā, tas dehidratējas un pēc tam sadalās.

Fe
2(S04)3

——Fe
2
o

3
+ 3S0

3 T

Fe
2(S04)3 iegūst Fe

2
0

3 reakcijā ar karstu sērskābes

šķīdumu.
Dzelzs(III) sulfātu izmanto metālu kodināšanā, vara metal-

urģijā par Cu
2
S un CuS šķīdinātāju, ūdens attīrīšanā par

koagulantu.

FejCSOJa veido arī dubultsāļus - alaunus, piemēram,

amonija dzelzs(III) alaunu

jeb (NH
4
)
2
50

4
Fe

2(504)3
-24H

2
0.

Dzelzs(III) hlorīds FeCl
3
ir tumši brūna, kristāliska

viela ar zaļganu spīdumu. To iegūst, dzelzi sadedzinot hlora

plūsmā vai oksidējot FeCl
2 šķīdumu, kas rodas, iedarbojoties ar

sālsskābi uz dzelzi:

Fe + 2HCI - FeCl
2

+ H
2
|

2FeCl
2

+ Cl
2

-» 2FeCl
3

FeCl
3

ir higroskopisks. Tā kristālhidrāts FeCl
3
-6H

2
0 labi

šķīst ūdenī, hidrolizējas par dzelzs(III) hidroksohlorīdiem un

veido koloidālu šķīdumu.

Dzelzs(Hl) hlorīdampiemīt oksidējošas īpašības:

2FeCl
3 + 2KI - 2FeCl

2
+ I 2 + 2KCI

FeCl
3

lieto par kodni metālu (Cv) apstrādē un audumu

krāsošanā, par koagulantu ūdens attīrīšanā, par katalizatoru

organiskajā sintēzē.

No kompleksajiem dzelzs sāļiem laboratoriju praksē un

krāsvielu iegūšanā nozīmīgs ir kālija heksaciano-

ferāts(ll) jeb dzeltenais as i nssāls K
4
[Fe(CN)

6
] un

kālija heksacioanoferāts(lll) jeb sarkanais

asins sāls K
3
[Fe(CN)

6
].

Dzelteno asinssāli izmanto par reaģentu Fe3+ jonu pierā-
dīšanai: reakcijā rodas zilas nogulsnes, kuras sauc par

Berlīnes zilo:

4FeCl
3

+ 3K
4
[Fe(CN)

6
] -+ Fe

4
[Fe(CN)

6
]
3
ļ + 12KC1

Fe3 + jonu pierādīšanai ērti izmantot arī kālija vai amonija
rodanīdašķīdumu: veidojas asinssarkanais dzelzs(in) rodanīds:

FeCl
3

+ 3KSCN ī± Fe(SCN)
3

+ 3KCI

Ja iegūtajam maisījumam pielej XCI šķīdumu, tad līdzsvars

pārvietojas pa kreisi un šķīdums paliek gaišāks.

Uzrakstiet reakciju vienādo-

jumus šādām ķīmiskām pārvēr-
tībām:

Fe FeS0
4

->■ Fe
2
0

3
->-

NaFeū
2

-> FeCI
3

->

FeCI
2 -> Fe(OH)

2
-+

-+ Fe(OH)
3

3. dala
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Sarkano asinssāli izmanto Fe2+ jonu pierādīšanai. Reakcijā
rodas zilas nogulsnes, kuras sauc par Turnbulazilo:

3FeS0
4

+ 2K
3 [Fe(CN)6] - Fe

3[Fe(CN)
6
]
2
ļ + 3K

2
S0

4

Ja Fe
2
0

3
sakausē kopā ar kādu sārmu un nitrātu, iegūst

dzelzs(Vl) savienojumus, kurus sauc par ferātiem:

Fe
2
0

3
+ 3KN0

3
+ 4KOH 2K

2
Fe0

4
+ 3KN0

2
+ 2H

2
0

Kālija ferāts šķīst ūdenī un veido sarkanvioletu

šķīdumu, no kura var iegūt nešķīstošus ferātus, piemēram,
BaFe0

4
:

K
2
Fe0

4
+ BaCl

2
-> BaFe0

4 ļ + 2KCI

Ferātiem atbilstošā dzelzskābe H
2
Fe0

4 pastāv tikai

šķīdumā, bet skābais oksīds Fe0
3

nav iegūts.
Ferātus izmanto laboratorijas praksē par spēcīgiem oksi-

dētājiem.

3.28.2. Kobalts

Kobalta savienojumus jau
3. gadu tūkstotī p.m.ē. mācēja

a^ff*"*SS2
Rūdu kalnos sakšu kalnrači vel-

flgi pūlējās no metāliska izskata

rudām iegūt kādu no toreiz pa-

zīstamajiem metāliem. Tapec

viņi uzskatīja, ka kalnu gari
(vācu valodā - Kobold) tos iz-

JSSiS^T!^ "ru-
das sāka saukt par kobaltiem.

Kobaltu 1735. gada ieguva

zviedru ķīmiķis G. Brants no

kādas bismuta rūdas. Viņš arī

konstatēja, ka iegūts ir' nevis

bismuts. bet gan cits metāls.

Plašāk kobaltu sāka izmantot

pēc tam. kad 1921. gadāatklāja,
ka kobalta un hroma piedevas
padara metālu sakausējumus ļoti
cietus-

Atrašanās dabā. Pazīstamākie kobalta minerāli ir s m a 1 -

tīns CoAs
2,

kobaltīns CoAsS, linneīts Co
3
S

4
un

heterohenīts Co
2
0

3
H

2
O. levērojamākās kobalta rūdu

atradnes ir Zairā, Kanādā, Vācijā, Zviedrijā, Norvēģijā,
Urālos, Kaukāzā.

Kobalts ir nozīmīgs mikroelements, kas piedalās vielmaiņā,
stimulē asinsriti, ietilpst 812B

12
vitamīnā.

legūšana. Rūpniecībā kobaltu iegūst, pārstrādājot kobalta

rūdas kobalta oksīdā Co
3
0

4,
kuru reducē ar C, CO, H

2
vai AI.

īpašības. Kobalts ir sudrabpelēks metāls ar sārtu atspī-
dumu, nedaudz trauslāks un cietāks par dzelzi. Tam piemīt

feromagnētiskas īpašības. Eksistē divas kristāliskās kobalta

modifikācijas:

„

480 °C
„ „

a-Co +=± f}-Co

Pēc ķīmiskajām īpašībām kobalts ir līdzīgs dzelzij, taču

mazāk aktīvs. Sakarsēts līdz 300 °C, kobalts gaisā sāk

oksidēties:

3Co + 20
2

Co
3
0

4

Svaigi pagatavots Co pulveris ir pirofors. Paaugstinātā tem-

peratūrā Co reaģē ar visiem nemetāliem (izņemot N
2

un H
2) un

veido galvenokārt kobalta(H) savienojumus.

3. dala
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Koncentrētas skābes, kuru anjoni ir oksidētāji (HNO
3,

H
2
S0

4
), kobaltu pasivē. Taču tas reaģē ar atšķaidītu skābju

šķīdumiem, veidojot kobalta(II) sāļus:

Co + 2HCI -» CoCl
2

+ H
2 T

3Co + BHNO3 3C0(N0
3
)
2

+ 2NOf + 4H
2
0

Ar ūdeni un sārmiem kobalts nereaģē.
Izmantošana. Kobaltu lieto sevišķi izturīgu tēraudu v. c.

sakausējumu ražošanā. Tērauds vitāliums satur 65 % Co,
28 % Cr, 3 % W un 4 % Mo (masas daļās). Cieto sakausējumu

stellītu, kura sastāvā ir « 50 % Co, 30 % Cr, 18 % W un 2 % C,
izmanto griezējinstrumentos. Kobaltu saturošu sakausējumu,
ko sauc par alniko un kurā ir 50 % Fe, 24 % Co, 14 % Ni,
9 % AI un 3 % Cv, kā arī kobalta sakausējumus ar lantano-

Idiem izmanto par spēcīgiem magnētiskiem materiāliem.

Kobaltu lieto arī metālu detaļu pretkorozijas pārklājumiem un

kā katalizatoru organiskajā sintēzē. Izotops
60Co tiek izmantots

par y starojuma avotu.

Kobalta savienojumi. Stabilākie ir kobalta(II) savieno-

jumi. Kompleksos savienojumos kobalta oksidēšanas pakāpe
parasti ir +111.

Kobalts, tāpat kā dzelzs, veido trīs oksīdus.

Kobalta(II) oksīds CoO ir pelēkzaļa viela, kuru

iegūst, ja termiski sadala CoC0
3

vai Co(OH)2.
Tas ir

bāzisks oksīds.

Kobalta(III) oksīds Co
2
0

3
ir brūna, kristāliska

viela, kas iegūstama, karsējot kobalta(II) nitrātu Co(N0
3
)
2
:

4C0(N0 3)2
2Co

2
0

3
+ 8N0

2 T + 0
2 |

Co
2
0

3
atšķirībā no Fe

2
0

3
nav amfotērs oksīds. Reakcijās ar

skābēm tas reducējas un veido kobalta(II) sāļus:

Co
2
0

3
+ 6HCI - 2CoCl

2
+ 3H

2
0 + Cl

2 T

Kobalta(ll, III) oksīds jeb jauktais ko-

balta oksīds Co
3
0

4 jeb CoO Co
2
0

3
ir melna, kristāliska

viela, kas atšķirībā no Fe
3
0

4
nav stabils savienojums un reak-

cijās ar skābēm reducējas, veidojot kobalta(II) sāļus:

Co
3
0

4
+ BHCI - 3CoCl

2 + 4H
2
0 + Cl

2 1

Kobalta oksīdus izmanto zilo krāsaino stiklu (kobalta

stikls), minerālkrāsu (kobalta zilā) un emalju izgatavošanai.
CoO lieto arī par katalizatoru.

Kobalta(II) hidroksīdu Co(OH)2 iegūst kobalta(II)

sāļu šķīdumu reakcijā ar sārmiem. Vispirms veidojas zilas

bāziskā sāls nogulsnes, kuras, maisījumu sildot, pārvēršas
sārtā Co(OH)2:

CoCl
2

+NaQH
. Co(OH)Cl

+NaQH
'
r

. Co(OH)2

Uzrakstiet vienādojumu šā-
dai pārvērtībai:

Co
2
0

3
+ H

2
S0

4
-* 0

2
+

...
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Uzrakstiet vienādojumus šā-

dām pārvērtībām:

Co(OH)
3 + HCI - Ci

2 +
...

Co(0H)
3 + H

2
S0

4
ū

2 +
...

Kobalta(II) hidroksīdam piemīt bāziskas īpašības. Atšķirībā
no Fe(OH) 2

tas gaisā oksidējas lēni, taču spēcīgu oksidētāju
klātbūtnē pārvēršas par tumši brūnu Co(OH)

3
:

2C0(0H)
2

+ Br
2

+ 2H
2
0 - 2C0(0H)

3
+ 2HBr

Kobalta(III) hidroksīds Co(OH)
3

atšķirībā no

Fe(OH)
3
ir spēcīgs oksidētājs, jo tam piemīt tieksme pārvērsties

stabilākajos kobalta(II) savienojumos.

Kobalta(II) bezūdens sāļi ir zilā krāsā, bet to

ūdens šķīdumi unkristālhidrātiir sārtos, rozā vai vio-

letos toņos. Paaugstinātā temperatūrā vai dehidratējošu vielu

ietekmē kobalta(II) sāļu kristālhidrātu, sevišķi CoCl
2
-6H

20,

krāsa mainās, jo tie pakāpeniski zaudē kristalizācijas ūdeni:

CoCl
2
-6H

2
0 CoCl

2
-4H

2
0 CoC1

2
-2H

2
0

rozā sārts gaiši violets

� CoCl
2

H
2
O i*Ll2* CoCl

2

zili violets gaišzils

CoCl
2

kristālhidrāta sastāvs mainās arī parastā tempera-
tūrā. Tā, piemēram, izžāvēts filtrpapīrs, kas piesūcināts ar

CoCl
2

šķīdumu, mainakrāsu no sārtas līdz zilai pat atkarībā no

atmosfēras mitruma pakāpes, tāpēc šādu filtrpapīru izmanto

par primitīvu higroskopu. Minētais filtrpapīrs maina nokrāsu

arī tad, ja to gludina ar siltu gludekli.

Kobalta(III) sāļi ir nestabili, taču pazīstami ir tā

kompleksie savienojumi, piemēram, K
3
[Co(CN)

6],
[Co(NH3 )6]CI3.

Kobalta sāļus izmanto krasu un krāsainu emalju
izgatavošanai. Lauksaimniecībākobalta savienojumus lieto par

mikromēslojumu (CoSO4
-7H

20) un par piedevu lopbarībai.

3.28.3. Niķelis

Atrašanās dabā. Pazīstamākie niķeļa minerāli ir n i k c -

1īns NiAs, mi 11 erīts NiS, hersdorfīts NiAsS, pent-

landīts (FeNi)9
S

B .
Svarīgākās niķeļa rūdu atradnes ir

Austrālijā, Kanādā, Kolas pussalā, Noriļskā, Jaunkaledonijā

(Okeānijā), ASV, Norvēģijā, Grieķijā. Brīvā veidā sastopams

meteorītos.

legūšana. Niķeli iegūst, elektrolizējot tā sāļu (NiSOJ šķī-

dumus, reducējot niķeļa(H) oksīdu NiO ar CO vai H
2 . Ļoti tīru

Ni iegūst, termiski sadalot niķeļa tetrakarbonilu[Ni(Co) 4]:

[Ni(Co)4] Ni + 4COT

3. dala
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īpašības. Niķelis ir sudrabbalts metāls ar iedzeltenu

atspīdumu. Tas ir ciets, plastisks, mehāniski izturīgs, ar fero-

magnētiskām īpašībām. Niķelis ļoti aktīvi absorbē ūdeņradi.
Pēc ķīmiskajām īpašībām niķelis līdzīgs kobaltam, taču tas

ir ļoti stabils pret atmosfēras, ūdens un sārmu iedarbību, to

pasivē koncentrēta slāpekļskābe un sērskābe. Parastajos ap-

stākļos Ni lēni reaģē ar skābju šķīdumiem, bet strauji - ar

HN0
3

šķīdumu, veidojot niķeļa(H) sāļus:

Ni + 3HCI - NiCl
2

+ H
2 |

3Ni + BHN0
3
- 3Ni(NO

3
)
2

+ 2NO| + 4H
2
0

Paaugstinātā temperatūrā niķelis reaģē ar visiem neme-

tāliem (izņemot H
2

un N
2
). Šajās reakcijās galvenokārt rodas

niķeļa(ll) savienojumi.

Izmantošana. Niķeli lieto nerūsējošo un termiski izturīgo

tēraudu, kā arī augstvērtīgu krāsaino metālusakausējumu (sk.
3.4. nodaļu) un magnētisko materiālu ražošanā. Tādi sakau-

sējumi ir, piemēram, permaloji (78,5 % Ni un 21,5 % Fe), alniko

(sk. arī 143. lpp.). Niķeli lieto metālu pretkorozijas aizsarg-
pārklājumiem (metālu niķelēšana) un par katalizatoru orga-

niskajā un neorganiskajā sintēzē.

Niķeļa savienojumi. Stabilākie ir niķeļa(H) savienojumi.
Mazāk pazīstami ir niķeļa(Hl) savienojumi, bet ļoti nestabili

ir niķeļa(lV) savienojumi, piemēram, Ni0
2,

kuram nav

praktiskas nozīmes.

Niķ eļa(II) oksīds NiO ir pelēkzaļa, kristāliska viela,
kurai piemīt pusvadītāja īpašības. Tas ir bāzisks oksīds. Ni

2
0

3

nav iegūts, jo tā vietā no niķeļa(lll) hidroksīda Ni(OH) 3 daļēji

veidojas dehidrogenēta forma NiO(OH).

Niķeļa(ll) hidroksīds Ni(OH)2
ir zaļa, ūdenī ne-

šķīstoša kristāliska viela, no kuras, to oksidējot sārmainā vidē,

iegūst melnas nogulsnes - Ni(OH)
3
:

2Ni(OH)
2

+ 2NaOH + Br
2

-» 2Ni(OH)3 ļ + 2Naßr

NiO ir nozīmīgākais niķeļa savienojums. To izmanto stikla

un keramikas rūpniecībā, niķeļa iegūšanā un par katalizatoru

vairākos ķīmiskos procesos.

Niķeļa(ll) oksīdu NiO un hidroksīdu Ni(OH)2 iegūst tāpat

kā CoO un Co(OH)2.

Šīm vielām ir arī līdzīgas ķīmiskās

īpašības, tikai NiO un Ni(OH) 2
ir mazāk aktīvi un gaisa

klātbūtnē neoksidējas.

Niķeļa(lll) hidroksīds Ni(OH)
3, tāpat kā Co(OH)

3,

ir spēcīgs oksidētājs, kas skābā vidē reducējas par niķeļa(ll)

sāļiem.

Ni(OH) 3 stiprās oksidējošās īpašības izmanto elektriskās

strāvas iegūšanai dzelzs un niķeļa vai kadmija un niķeļa

Ķīnā vara, niķeļa un cinka
sakausējumu ieguva jau 2000

gadu p. m. ē. Grieķijā aptuveni
200 gadu p. m.ē. izgatavoja
monētas no vara un niķeļa
sakausējuma, kurā niķeļa masas

daļa bija 20%. Viduslaikos Rūdu
kalnos no rūdām, kas bija vara

krāsā, veltīgi pūlējās iegūt varu,

un tāpēc kalnrači tās nievājoši
sāka saukt par niķeli. Pašu

niķeli 1751. gadā ieguva zviedru

metalurgs un ķīmiķis A. F. Kron-
stets no kobalta rūdas. Pēc ter-

miskās apstrādes iegūto niķeļa
oksīdu viņš reducēja ar ogli.
Praktiska niķeļa izmantošana

sākās pēc 1823. gada, kad tika

iegūti pēc izskata sudrabam
līdzīgi vara, niķeļa un cinka

sakausējumi (alpaks, jaunsud-
rabs). Galvaniskās niķelēšanas
iespējas atklāja angļu fiziķis un

ķīmiķis M. Faradejs 1843. gadā.
Pēc tam niķeli sāka aizvien

vairāk lietot arī ļoti cieta un

izturīga tērauda iegūšanai.

Uzrakstiet vienādojumu šā-

dai pārvērtībai:

Ni(OH)3 + HNQ
3 atšķ.

-> NOT + 0
2| +

...

3. dala
9
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akumulatoros. Šo akumulatoru izlādēšanās un uzlādēšanās

process ir šāds:

izlādēŠdnās
Fe + 2Ni(OH)3 <- Fe(OH) 2

+ Ni(OH)2
uzlādēšanās

izlādēšanās

Cd + 2Ni(OH)3 <- Cd(OH)2
+ 2Ni(OH)2

uzlādēšanās

Pazīstama tikai viena niķeļa sāļu rinda, kuros tā oksidē-

šanas pakāpe ir +11.

Niķeļa(ll) bezūdens sāļi, piemēram, NiF
2,

NiCl
2,

NiS0
4, Ni(NO3

)
2)

ir dzeltenā krāsā, Nil
2
-melnā krāsā, bet

niķeļa(ll) sāļu ūdens šķīdumi un šo sāļu

kristālhidrāti, piemēram, NiCl
2
-6H

20, NiS0
4
-7H

20,

Ni(NO
3
)
2
-6H

2
0, niķeļa amonija alauns Ni(NH

4
)
2
(S0

4
)
2
-6H

2
0, ir

dažādos zaļos toņos. Bezūdens niķeļa(ll) sāļi reakcijā ar

amonjaku veido kompleksos sāļus - amonjakātus, piemēram,

[Ni(NH3
)
6]CI2,

kuri ir intensīvi zilā krāsā. Niķelis(ll) veido arī

citus kompleksos sāļus, piemēram, K
2[Ni(CN)4 ].

No niķeļa sāļiem nozīmīgs ir niķeļa(n) sulfāts, no kura

niķeli iegūst elektrolīzes ceļā.

Rādiju un pallādiju 1803.

gadā atklāja V. Voiastons, pētot

platīna rūdas. Rodija nosaukumu

viņš atvasināja no grieķu valo-

das vārda rhodon -roze, jo šī

elementasavienojumi ir sarkanā

krāsā. Otru elementu Voiastons

nosauca 1802. gadā atklātās

planētas Pallādas vārdā, kuras

nosaukums savukārt aizgūts no

sengrieķu dievietes Atēnas otra

vārda - Pallāda.

V. Voiastons (1766-1828)
bija angļu ārsts un dabaszināt-

nieks, no 1804. gada Londonas

Karaliskās biedrības sekretārs

un vairākkārt arī viceprezidents.
Viņš mēģināja izskaidrot atomu

tefpisko sakārtojumu cietvielās.

Voiastons ieguva ļoti tievas me-

tāla stieples.

3.28.4. Platīna saimes metāli

Elementu periodiskās sistēmas VIIIB grupas otrās un trešās

triādes elementi rutēnijs Ru, rodijs Rh, pallādijs Pd, osmijs Os,

irīdijs Ir un platīns Pt veido samērā retu metālu grupu,

kuri īpašību ziņā līdzīgi cits citam. Tāpēc šo elementu grupu

sauc par platīna saimes metāliem jeb platīnmetāliem, jo platīns
ir šīs elementu saimes pazīstamākais metāls.

Atrašanās dabā. Platīnmetāli dabā ir maz izplatīti ele-

menti, sastopami galvenokārt tīrradņu veidā, parasti visi kopā.

Nozīmīgi, bet reti sastopami minerāli ir speridīts PtAs
2,

bregīts (Pt, Pd, Ni)S un laurīts RuS
2.

Platīnmetāli

dažādos iežos ir stipri izkliedēti, visbiežāk piemaisījumu veidā

tie atrodas dzelzs, niķeļa, kobalta un vara sulfīdrūdās, kā arī

sakausējumos ar zeltu un sudrabu.

Atdalīšana un iegūšana. Platīnmetālu tīrradņus vispirms

apstrādā ar karstu karaļūdeni. Šķīdumā kompleksu savieno-

jumu veidā pāriet Pt, Pd, Rh un Ir, bet Os un Ru oksīdu veidā

kopā ar piemaisījumiem paliek nogulsnēs. Turpmākajos proce-

sos katru platīnmetālu iegūst ar attiecīgām piemērotām
metodēm. Tā, piemēram, platīnu atdala, pārvēršot iegūto ūdeņ-
raža heksahloroplatinātu(lV) H

2
[PtCl

6] amonija heksahloro-

platinātā(lV), kuru termiski sadala un iegūst platīnu:

(NH4)2
[PtCl

6] + 2Cl
2
t + 2NH

4
CI

3. daļa
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Osmija(Vlll) oksīdu Os0
4,

kas atrodas nogulsnēs, reducē ar

ūdeņradi:

0s0
4

+ 4H
2

—-—+- Os + 4H
2
0

Rutēnijs ir sudrabbalts, spožs, ļoti trausls metāls. Tas

labi adsorbē H
2. Rutēniju izmanto par aizsargpārklājurnu spe-

ciāliem elektriskajiem kontaktiem un elektrodiem, par deko-

ratīvu pārklājumu juvelierizstrādājumiem, par komponentu
mehāniski izturīgos sakausējumos.

Rod i j s ir sudrabbalts, spožs un ļoti ciets metāls, to iz-

manto galvaniskajos pārklājumos, kuri nepieciešami prožekto-
ros un reflektoros par gaismas atstarotājiem. Sakausējumā ar

platīnu Rh lieto par katalizatoru (HNO
3

ražošanā), kā arī

termopāros, fiļjerās, juvelierizstrādājumu izgatavošanai.

Pallādij s ir sudrabbalts, mīksts metāls, kas ļoti labi ad-

sorbē gāzes, sevišķi H
2

(1 tilpums Pd saista » 900 tilpumus H
2
).

Pallādija sakausējumus ar citiem metāliem(Pt, Rh, Ag, Au)
izmanto juvelierizstrādāj umiem, zobu protēzēm, radiotehnikā,
elektrotehnikā, katalizatoros.

Osmij s ir zilganpelēks, ļoti ciets, bet trausls metāls. Tas

ir vissmagākais metāls. Osmiju izmanto ļoti cietu un nodilum-

izturīgu sakausējumu ražošanai.

Ir īdij s ir sudrabbalts, ļoti ciets un grūti kūstošs metāls.

Tas ir otrais smagākais metāls aiz osnūja. Ļoti augstvērtīgs ir

Pt (90 %) un Ir (10 %) sakausējums, no kura izgatavo starptau-
tiskos metra un kilograma etalonus, kā arī speciālus laborato-

rijas traukus.

Platīns ir sudrabbalts metāls ar pelēkblāvu mirdzumu.

Tas ir plastisks, grūti kūstošs un ciets, taču mīkstāks par

pārējiem platīna saimes metāliem. Smalki disperss platīns ļoti
labi adsorbē gāzes, sevišķi H

2.
Platīnu izmanto par katalizatoru. Tā sakausējumus ar

citiem metāliem lieto laboratorijas trauku, elektrodu, mēr-

iekārtu detaļu, termopāru un filjēru izgatavošanai. Platīns ir

dārgmetāls, un no tā gatavo juveUerizstrādāj umus un etalon-

sakausējumus (sk. arī par irīdiju).

Platīnmetālu ķīmiskās īpašības. Kompakti platīnmetāli,
izņemot Pd un Os, ir ķīmiski neaktīvi elementi, taču, sīki

sasmalcināti, sarkankvēles temperatūrā reaģē ar skābekli,

sēru, halogēniem un citiem nemetāliem, veidojot savieno-

jumus, kuros platīnmetālu raksturīgākās oksidēšanas pakāpes
ir šādas: Ru (+IV, +VI, -fVHI), Rh (+HI, +IV), Pd(+II),
Os (+IV, +VIID, Ir (+IH, +IV), Pt (+ll, +IV). Ar citiem

metāliem platīnmetāli veido sakausējumus un intermetāliskus

savienojumus.
Ķīmiski aktīvākais no platūimetāliem ir Os, parastajos

apstākļos tas lēni reaģē ar gaisa skābekli un veido osmija(Vlll)
oksīdu 0s0

4.
Tā ir dzeltena, kristāliska, gaistoša viela

Rutšniju (lat. Ruthenia -

Krievzeme) 1844. gadā atklāja

Kazaņas universitātes profesors
K. Kiauss, pētot Urālu platīna
rūdu.

Osmiju 1804. gadā ieguva
S. Tenants. Tā kā osmija(Vlll)
oksīdam QsQ

4
ir ļoti nepatīkama

smaka, elementa nosaukumu

atvasināja no grieķu valodas

vārda osmē -smaka, smarža.

S. Tenants (1761-1815)
bija angļu ķīmiķis un dabaszināt-

nieks. Viņš ieguva ārsta iz-

glītību, bet par ārstu nestrādāja.
Tenanta interesi saistīja ķīmija,
botānika, matemātika.

Indiju 1804. gadā ieguva
S. Tenants. Jaunatklātā ele-

menta savienojumu daudzveidīgo
krāsu dēļ tā nosaukumu atva-

sināja no grieķu valodas vārda

iris (ģenitīvā iridos) - vara-

vīksne.

Platīns konstatēts seno

ēģiptiešu greznumlietās. Pētī-

jumi liecina, ka platīna priekš-
metus Ekvadoras un Kolum-

bijas indiāņi izgatavojuši pirms
16. gadsimta, kad spāņu konkis-

tadori iekaroja Ameriku. Metāla

nosaukums veidots pēc spāņu
valodas vārda plata (sudrabs)

pamazināmās formas platīna
(sudrabiņš), jo agrāk uzskatīja,
ka platīns, ko salīdzinājumā ar

sudrabu bija grūtāk apstrādāt, ir

mazāk vērtīgs. Platīnu izsmeļoši
aprakstījuši V. Vatsons un

V. Braunrings 1750. gadā. Pirmo

platīna tīģeli izgatavoja 1784.

gadā vācu fiziķis un ķīmiķis
F. K. Ahards.

3. dala
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Sālsskābes (wHD
= 39%;

p = 1,19 g/ml) un slāpekļ-
skābes (vvhno, = 75%; p =

= 1,44 g/ml) maisījumā šķīdina
100 g platīna. Aprēķiniet, cik

liels tilpums sālsskābes un

slāpekļskābes nepieciešams, lai

šo skābju maisījumā platīns

pilnīgi izšķīstu!

(*kua = 41 °C) ar ļoti nepatīkamu smaku. 0s0
4

tvaiki ir indīgi.
0s0

4
ir spēcīgs oksidētājs, tā klātbūtnē aizdegas viegli uzlies-

mojošas vielas, piemēram, etilspirts:

C 2H
S
OH + 30s0

4
30s0

2
+ 2C0

2| + 3H
2
0

Oksidēšanas procesos dzeltenais 0s0
4

pārvēršas par Os0
2,

kas ir melnā krāsā, tāpēc Os0
4

dažkārt izmanto mikroskopisko

preparātu iekrāsošanai.

0s0
4

analogs ir Ru0
4
- zeltaini dzeltena, kristāliska viela

(*kus - 2^>4 °C), kura veidojas no stipri sakarsēta rutēnija

pulvera tīra skābekļa plūsmā:

Ru + 20
2
——Ruo

4

Gaisa klātbūtnē sakarsēts rutēnija pulveris veido rutē-

nija(lV) oksīdu Ru0
2.

Ja Ru karsē kopā ar sārmu un ar kādu oksidētāju, veidojas
rutenāts.

No rutenāta, iedarbojoties uz to ar spēcīgu oksidētāju,

iegūst Ru0
4

:

K
2
Ru0

4
+ Cl

2
- 2KCI + Ru0

4

Ru0
4

ir nestabilāks par Os0
4, jo « 100 °C temperatūrā tas

sadalās ar sprādzienu:

Ru0
4

Ru0
2

+ 0
2

T

Sakarsēts pallādija Pd pulveris gaisā veido paHādija(ll)
oksīdu PdO, bet tīrā skābekli -Pd0

2.

Līdz sarkankvēlei sakarsēts Rh, Ir un Pt lēni reaģē ar gaisa
skābekli, veidojot uz kompakta metāla virsmas attiecīgi Rh

2
0

3,

Ir0
2

un Pt0
2 (šīs reakcijas ir apgriezeniskas, jo oksīdi atkal

sadalās).
Platīnmetāli ar skābēm reaģē dažādi. Tā, piemēram, uz

kompaktu Ru un Os neiedarbojas ne tīras skābes, ne arī to

maisījumi (karaļūdens v. c.) un šķīdumi. Izņēmums ir sīki

sasmalcināts Os, kuru oksidē koncentrēta HN0
3
:

Os + BHN0
3
- Os0

4
+ 8N0

2
| + 4H

2
0

Rodija un irīdija sakausējumi ar Cv, Zn vai Pt lēni

reaģē ar karaļūdeni (HNO
3

+ HCI).

Pallādijs reaģē ar koncentrētu HN0
3
un ar karaļūdeni, uz to

iedarbojas arī karsta koncentrēta H
2
S0

4
:

3Pd + BHN0
3

-> 3Pd(NO3)2 + 2NO| + 4H
2
0

Pd + 2H
2
S0

4
PdS0

4
+ S0

2 T + 2H
2
0

3Pd + 4HN0
3 + 18HC1 - 3H

2
[PdCl

6
] + 4NO| + 8H

2
0
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Platīns nereaģē ne ar atsevišķām koncentrētām, ne arī ar

atšķaidītām skābēm, taču uz Pt iedarbojas silts karaļūdens,
veidojot heksahloroplatīnskābi(lV):

Pt + 2HN0
3

+ 6HCI-^H
2[PtCLJ + NOt + N0

2 | 4- 3H
2
0

Heksahloroplatīnskābi H
2
[PtCl

6
] no šķīduma var izdalīt

sarkanbrūnu kristālu veidā H
2
[PtCl

6
]-6H

2
0. Šīs skābes šķī-

dumu izmanto kālija jonu konstatēšanai, jo kālija heksahloro-

platināts ir viens no vismazāk šķīstošajiem kālija sāļiem.
H

2
[PtCl

6
] hlora atmosfērā karsējot sadalās un veido pla-

tīna(lV) hlorīdu:

H
2
[PtCl

6
] PtCl

4 + 2HCIT

H
2
[PtCl

6
] reaģē ar sārmiem, veidojot brūnas platīna(lV)

hidroksīda nogulsnes:

H
2
[PtCl

6
] 4- 6NaOH - Pt(oH)

4 ļ 4- 6NaCI + 2H
2
0

Pt(OH)
4

ir amfotērs hidroksīds, kuram skābās īpašības
tomēr ir pārsvarā, tāpēc šo hidroksīdu sauc arī par platīnskābi.
Reakcijās ar sārmiem tas veido heksahidroksoplatinātus, bet

reakcijā ar sālsskābi - heksahloroplatīnskābi:

Pt(OH)4
+ 2NaOH - Na

2[Pt(OH)6 ]

Pt(OH)4
4- 6HCI - H

2[PtCĻJ + 4H
2
0

Platīna(ll) savienojumi ir samērā nestabili. Platīna(ll)
hlorīds rodas sasmalcināta platīna reakcijā ar hloru. PtCl

2
ir

zaļa, kristāliska viela, kura slikti šķīst ūdenī. PtCl
2 reaģē ar

sālsskābi, veidojot ūdeņraža tetrahloroplatinātu(ll):

PtCl
2

4- 2HCI - H
2
[PtCl

4
]

Svarīga nozīme ir H
2
[PtCl

4
] sāļiem Na

2
[PtCl

4
] un K

2 [PtCl
4
],

kurus izmanto par izejvielām dažādu platīna savienojumu
sintēzēs, piemēram,

K
2
[PtCl

4
] + 4NH

3
-> [Pt(NH3 )

4
]CI2

4- 2KCI

Stabilākais platīna(ll) savienojums ir ūdeņraža tetraciano-

platināts(ll) - H
2
[Pt(CN)

4
]. Šīs skābes bārija šālim Ba[Pt(CN)

4
]

piemīt spilgti zaļgandzeltena fluorescence, tāpēc minēto sāli

izmanto rentgenoskopijā fluorescējošu ekrānu pārklāšanai.

3. dala
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4. daļa Organiskāķīmija

COOH

(CN)2 - |
COOH

dicilns skābeņskābe

NH4OCN - H
2

NCONH
2

amonija urīnvk>|a
cianats

2C + H
2

-* HC =CH

acetiiēns

Marselins Bertlo (1827-

-1907) bija franču ķīmiķis. Viens

no organiskās sintēzes pamat-
licējiem. Sintezējis naftalīnu,
benzolu, fenolu (1851), metānu

(1854), acetilēnu (1862), etil-

spirtu (1854), skudrskābi (1862),
taukus (1854). Sīki pētījis
alķīmijas un ķīmijas vēsturi.

Jenss Jākobs Bercēliuss

(1799-1848) bija zviedru ķīmi-
ķis. leviesis ķīmiskos simbolus

un formulas. Radījis jēdzienus
"organiskā ķīmija", "izomērija",
"katalīze". leviesis vitālisma

("dzīvības spēka") teoriju.

Organiskās ķīmijas pirmsākumi sniedzas tālā senatne.

Jau senām tautām bija zināma spirta rūgšana un etiķskābā

rūgšana, bet feniķieši audumu krāsošanai izmantoja indigo

un alizarīnu. Tomēr pazīstamo organisko vielu bija ļoti
nedaudz. 16. gadsimtā sākās medicīnā izmantojamu
savienojumu izpēte. Šajā periodā no augiem tika izdalītas

dažādas ēteriskās eļļas, iegūts ēteris, koksnes sausajā pār-
tvaicē - etiķskābe un koka spirts. Pārdestilējot dzintaru,
tika iegūta dzintarskābe. Pirmo reizi nosaukums "organiskie
savienojumi" parādās 18. gadsimta beigās.

Jēdzienu "organiskā ķīmija" pirmais sāka lietot zviedru

ķīmiķis J. J. Bercēliuss, 1806. gadā izdalot speciālu nodaļu

ķīmijas kursā. Pēc Bercēliusa domām, organiskā ķīmija ir

mācība par augu un dzīvnieku valsts vielām, kuras rodas

"dzīvības spēka" (vis vitalis) ietekmē (vitālisma teorija).
Taču jau 1824. gadā F. Vēlers no diciāna ieguva skābeņskābi

un 1828. gadā no amonija cianāta - urīnvielu. Viņš bija pirmais,
kas parādīja vitālisma teorijas nepamatotību. 19. gadsimta vidū

strauji uzplauka organiskā sintēze. Tā, piemēram, 1845. gadā
H. Kolbe sintezēja etiķskābi, bet 1854. gadā no glicerīna un

taukskābēm ieguva taukus, no etilēna-etilspirtu, bet 1862. ga-

dā -no vienkāršām neorganiskām vielām skudrskābi. Franču

ķīmiķis M. Bertlo 1862. gadā no ūdeņraža un ogles elektriskajā
lokā ieguva acetilēnu. Sintētiski iegūto organisko savienojumu

pamatavots bija oglekļa un ūdeņraža savienojumi. Līdz ar to

organisko ķīmiju varēja definēt kā ogļūdeņražu un to atvasi-

nājumu ķīmiju (K. Šorlemmers, 1863). Pārējos oglekļa savieno-

jumus (oksīdus, karbonilus, karbīdus, ogļskābi un karbonātus,

sēroglekli, ciānskābi, ciānūdeņražskābi, rodānūdeņražskābi
v. c.) apskata neorganiskā ķīmija.

Organiskā ķīmija aptver sintētisko un teorētisko organisko

ķīmiju. Sintētiskā organiskā ķīmija nodarbojas ar dabā esošo

organisko savienojumu iegūšanu un izdalīšanu, izstrādā sintē-

zes metodes, ar kurām var iegūt dažādus, pat ļoti sarežģītus
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organiskos savienojumus. Pazīstamo organisko vielu skaits

jau pārsniedz 6 miljonus. Katru gadu to daudzums pieaug
par « 250000.

Teorētiskā organiskā ķīmija sistematizē un izskaidro

uzkrāto faktu materiālu par organisko savienojumu uzbūvi,
struktūru un reaģētspēju. īpašību un kopsakarību pētīšanai
izmanto analītiskās, fizikālās un fizikālķīmiskās metodes.

Organiskā ķīmija ir cieši saistīta ar vairākām citām zinātņu
nozarēm. Organiskās ķīmijas un bioloģijas robežzinātnes ir

bioķīmija un bioorganiskā ķīmija, kuras pētī vielas, kas

piedalās dzīvības procesos, piemēram, fermentus, hormonus,
nukleīnskābes, olbaltumvielas. Organiskās ķīmijas un

neorganiskās ķīmijas robežzinātne ir elementorganisko

savienojumu ķīmija. Savukārt organiskās ķīmijas, fizikas un

matemātikas robež- zinātnes ir fizikālā organiskā ķīmija un

teorētiskā organiskā ķīmija.
Organiskās sintēzes rūpniecība ir ķīmijas un naftas ķīmijas,

medicīnas un mikrobioloģijas rūpniecību sastāvdaļa. Organis-

kās sintēzes dažādi starpprodukti, šķīdinātāji, monomēri, poli-
mērmateriāli, sintētiskās šķiedras, kaučuki un citi materiāli ir

organiskās sintēzes rūpniecības pamatprodukti. Ķīmiskie

reaģenti, sintētiskie medikamenti, krāsas, smaržvielas, fotoķi-

mikālijas ir smalkās organiskās sintēzes produkti.

4.1. Priekšstats par organisko savienojumu
uzbūvi

4.1.1. Struktūra un īpašības

Oglekļa atomu spēju saistīties citam ar citu, veidojot dažāda

garuma taisnas un sazarotas virknes, dažāda lieluma ciklus,
nosaka organisko savienojumu lielo skaitu. A. Kekulē pirmais

konstatēja oglekļa atoma četrvērtību (1857) un oglekļa atomu

spēju savienoties savā starpā (1858).

Ņemot par pamatu četrvērtīgā oglekļa atomu, A. Butļerovs
1861. gadā izvirzīja organisko savienojumu uzbūves teorijas
tēzes.

1. Vielu molekulās atomi ir saistīti noteiktā secībā,

kuru sauc parķīmisko struktūru.

Vaļējas virknes savienojumi:

11 111
C 2H

6
H—C—C—H ; C 3H

8
H —C—C—C—H

II 111

H H H H H

Etāns Propāns

Fridrihs Vēiers (1800-
-1882) bija vācu ķīmiķis. Veicis

plašus pētījumus neorganiskajā
un organiskajā ķīmijā. leguvis
kalcija karbīdu un no tā -

acetilēnu (1862). Kopā ar vācu

ķīmiķi J. Lībigu atklājis benzo-

skābes formulu (1832) un ekspe-
rimentāli pamatojis radikāļu
teoriju (1832). leguvis hidrohk

nonu (1844) un no glikozīda
amigdatīna —- mandeļskābi
(1847). Veicis pirmās organisko
vielu sintēzes, iegūstot skābeņ-
skābi (1824) un urīnvielu (1828).

Karls Šoriemmers (1834—
1892) bija vācu ķīmiķis. Veicis

pētījumus par organiskās ķīmijas
vispārīgām problēmām un ogļ-
ūdeņražu sintēzi. Pētot naftas

destilācijā un akmeņogļu sau-

sajā pārtvaicē iegūtos produk-
tus, viņš secināja, ka piesā-
tinātie ogļūdeņraži ir pamatā
visām pārējām organisko savie-

nojumu grupām (1862-1863).
Pētot alkānus, pierādījis oglekļa
visu četru ķīmisko saišu vienā-

dību (1868). Publicējis pirmo

grāmatu par organiskās ķīmijas
izcelšanos un attīstību (1879).

Aleksandrs Butferovs
(1828-1886) bija krievu ķīmiķis
organiķis. Sintezējis etilēnu

(1858), metilēntetramīnu (uro-
tropīnu) no paraformaldehīda un

amonjaka un ieguvis pirmo māk-

slīgo cukuru no formaldehīda

(1861). Izstrādājis organisko sa-

vienojumu struktūrteorijas prin-
cipus (1861) un ieviesis jēdzienu
"ķīmiskā struktūra". Izskaidrojis
daudzu organisko savienojumu

izomērijas parādību, piemēram,
butāna, pentāna un vairāku

spirtu izomēriju. Sintezējis un

noskaidrojis terc-butilspirta
struktūru (1864).
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Savienojumiem ar sazarotu

virkni ir zemākas viršanas tem-

peratūras nekā izomēriem ar

taisnu virkni, piemēram, butā-

nam viršanas temperatūra ir
- 0,5 °C, bet izobutānam -

-11,7 °C.

H H

C3He C
s

H
io H^

c
7

H

iiH X H

HH
H H

Ciklopropdns Ciklopentāns

Cikliski savienojumi:

2. Vielu ķīmiskās īpašības ir atkarīgas no molekulas
sastāva un ķīmiskās struktūras. Ja vielām ar vienādu
molekulas sastāvu un molekulmasu atbilst vairākas
struktūrformulas, tad šādus savienojumus sauc par
izomēriem, betpašu parādību - parizomēriju.

Nesazarotas un sazarotas oglekļa atomu virknes veido
strukturizomerus:

CH
3

C 5H
12

CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
CH

3
CH

3
CHCH

2
CH

3
CH

3
-C--CH

3

CH
3 CH

3

pentāns 2-metilbutāns 2,2-dimetilpropāns
(nesazarota virkne; (sazarota virkne; (sazarota virkne-
viršanas temp, viršanas temp. viršanas temp i
36,1 °C) 30 X) 9,5 °C)

3. Pētot vielu īpašības un konkrēto reakciju pārvērtību
produktus, var noteiktmolekulu uzbūvi.

4. Molekulu veidojošie atomi un atomugrupas, savstar-
pēji ietekmējot cits citu, nosaka vielas ķīmiskās īpašības.

H

H:C:H

H

H

I
H—c — H

I

H

4.1.2. Ķīmiskā saite

Organiskajos savienojumos visvairāk izplatīta kovalentā
saite. Ta var rasties pēc radikāļmehānisma, oglekļa atomiem
savienojoties sava starpā un ar citu elementu atomiem veidojot
kopīgus elektronu pārus (sk. 2.2.1. iedaļu). Kovalentās saites
kārtu nosaka elektronu pāru skaits. Vienkāršo saiti elektron-
formulās apzīmē ar vienu punktu pāri, divkāršo saiti
(dubultsaiti) - ar diviem, trīskāršo - ar trim punktu pāriem
Struktūrformulās katru elektronu pāri (kovalento saiti) apzīmē
ar svītriņu.

4. dala
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Dažu organisko savienojumu elektronformulas un struktūr-

formulas:

H H H
.

H
.

h :c: h h :c::c: h h : c :::c :h h :c: o: h

H H

\ V
H—C-H t=Cr H-C=C-H H—C—o—H

H H |ļ
Metāns Etilēns Acetilēns Metanols

( metilspirts)

Kovalentā saite var rasties arī pēc donorakceptora mehā-

nisma. Tad to sauc par koordinatīvo saiti. Saistošo elektronu

pāri šajā gadījumā dod viens atoms (molekula), piemēram:

h r hi© r h ļ©
ch

3
—rij: -H h®ci°—ch

3
-n:h ci

g
vai ch,-n —h ci

0

I I I
HLHJ L H J

MetilamTns Metilamonija
hlonds

Ja kovalento saiti veido atomi ar dažādām elektronega-
tivitātēm, tad rodas polāra kovalentā saite. Saišu polaritāti
apzīmē ar daļlādiņiem S® wiSq vai ar bultiņu, kas vērsta uz

elektronegatīvākā atoma pusi.

60 &c

R — CH 2 —Cl vai R—CH 2 Cl

4.1.3. Indukcijas un konjugācijas efekts

Elektronegatīvākā atoma izraisīto elektronblīvuma

nobīdi, kas izplatās pa visām kovalentajām saitēm, sauc

par indukcijas efektu (+1 vai — I efekts).
H H H Hlora atoma relatīvā elektrone-
t t t gativitate (3,0) ir lielāka nekā

H
~*"~a"*~4~*~4~*~

1
C atomam (2,5) un indukcijas

j_ļ j_ļ ļ!ļ efekts ir negatīvs

Ogļūdeņražiem, kas satur du-

-6e Se bultsaites, n elektronu nobīdi

R —CH =^CH2 saitē parāda ar izliektu bultiņu.

Daļlādiņi

0— 0

Se Se
0—H

C—C

Se Se
C — Br

4. dala
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4.2. att. Kovalentās π sai-

tes veidošanās shēma.

4.1. att. Kovalentās σ saites veidošanās shēma

Elektronblīvuma nobīdi konjugētajās sistēmās (starp
dubultsaitēm ir viena vienkāršā saite (C =C-C = C)) sauc

parkonjugācijas efektu

CH 2
=CH-*-C=0

I
H

cr un 71 saites. Pārklājoties valences elektronu orbitālām,

veidojas ķīmiskā saite. Ja elektronu orbitāles pārklājas atomu

kodolus savienojošo asu virzienā, veidojas o (sigma) saite

(sk. 4.1. att.). So saiti var veidot gan hibridizētas, gan

nehibridizētas orbitāles.

Pārklājoties blakus atomu nehibridizētajām p orbitālām,

veidojas n (pī) saite. Pārklāšanās notiek abās pusēs asij, kas

savieno atomu kodolus (sk. 4.2. att.). n saite ir divkāršās un

trīskāršās saites sastāvdaļa. Savienojumiem ar n saitēm

raksturīgas pievienošanās reakcijas.

4.1.4. Hibridizācija

Organisko savienojumu molekulu izpētē nereti lieto hibridi-

zācijas hipotēzi (sk. 2.2.6. iedaļu), pieņemot, ka, mijdarbojoties
viena atoma orbitālēm, mainās to telpiskā forma. Piemēram,

oglekļa atoms ierosinātā stāvoklī veido četras vienādas, simet-

riski izvietotas kovalentās saites, t. i., hibridizētas orbitāles ar

vienādu enerģijas līmeni un vienāduformu.

Oglekļa atomam iespējami trīs hibridizācijas veidi: sp
3

(sk. 4.3. att.), sp
2

(sk. 4.4. att.) un sp (sk. 4.5. att.), kas izskaidro

vienkāršo (sk. 4.6. att.), divkāršo un trīskāršo saišu veidošanos

un to telpisko simetriju (sk. 4.7. un 4.8. att.).

4. dala
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4.3. att. Oglekļa atoma orbitāļu sp
3 hibridizācija: mijiedarbojas viena

s un trīs p orbitāles.

4.4. att. Oglekļa atoma orbitāļu sp
2 hibridizācija: mijiedarbojas viena

s un divas p orbitāles.

4.5. att. Oglekļa atoma

orbitāļu sp hibridizācija:
mijiedarbojas viena s un

vienap orbitāle.

4. dala
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4.6. att. σ saišu veidošanās metāna molekulā.

4.7.att. πsaites veidošanās, pārklājoties divām nehibridizētām pz
orbitālēm.

4.8.att. Trīskāršās saites

(viena py- py veida

n saite un vienapz — pz

veida π saite) veidošanās

acetilēna tipa molekulā.

4. dala
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4.2. Organisko savienojumu izomērija
un molekulu telpiskā uzbūve

Ja vairākiem savienojumiem ir vienāds elementsastāvs un

molekulmasa, bet to fizikālās un ķīmiskās īpašības atšķiras, tad

šādus savienojumus sauc par izomēriem. Organiskajiem savie-

nojumiem izomērija ir ļoti plaši izplatīta parādība. Izšķir

struktūrizomēriju un telpisko izomēriju.

4.2.1. Struktūrizomērija

Strukturizomerija saistīta ar ķīmisko saišu dažādību, atomu

un ķīmisko saišu dažādu sakārtojumu molekulā. Izšķir vairā-

kus struktūrizomērijas veidus.

Skeletizomērija. Oglekļa atomi var veidot taisnu, sazarotu

vai ciklisku skeletu. Piemēram, pentānam C 5H
12

ir trīs izomēri,
bet dekānamC, 0

H
22

iespējami jau 75 izomēri.

Stāvokļizomērija. Molekulās ar vienādu oglekļa atomu

sakārtojumu divkāršo un trīskāršo saišu veidi un to novieto-

jums var būt dažāds (a). Stāvokļizomērij as veids ir arī funkcio-

nālo grupu atrašanās dažādās molekulas vietās (b un c) un

dažāds heteroatomu novietojums virknē vai ciklā (d).

o-ksilols

4. dala
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4.9. att. Pienskābes mo-

lekulas spoguļizomēri.
C* - asimetriskais og-

lekļa atoms; saite

atrodas zīmējuma plak-
nē, — saite virzīta aiz

plaknes, > saite atro-

das virs plaknes.

d) C 4H
10
0 CH

3
—O—CH

2
CH

2
CH

3
CH

3
CH

2
—O—CH

2
CH

3

metilpropilēteris dietilēteris

Virknes un cikla izomērija

CJHL HC=CH
2

HC—CH
2

I II I
HC=CH

2
HC—CH

2

butadiēns-1,3 ciklobutēns

4.2.2 Telpiskā izomērija

Telpiskā izomērija ir saistīta ar aizvietotāju telpisko novie-

tojumu. Pastāv vairāki telpiskās izomērijas veidi.

Ģeometriskā izomērija (tis un trans izomērija) ir iespē-
jama savienojumiem, kuros ir dubultsaite. Izomēri savstarpēji

atšķiras ar aizvietotāju izkārtojumu attiecībā pret dubultsaiti:

1) ja aizvietotāji atrodas vienā pusē dubultsaitei, tad tas ir

cis izomērs,

2) ja aizvietotājs atrodas pretējās pusēs dubultsaitei, tad tas

ir trans izomērs.

Cis un trans izomērija raksturīga arī alicikliskiem savie-

nojumiem, kuros aizvietotāji var novietoties plaknes vienā vai

pretējās pusēs.
Acikliskie savienojumi

Optiskā izomērija (spoguļizomērija). Ja oglekļa atoms

saistīts ar četriem dažādiem aizvietotājiem (asimetriskais vai

hirālais oglekļa atoms), tad iespējama divējāda aizvietotāju
novietošanās: 1) figūra un 2) tās attēls spogulī (spoguļizomēri -

enantiomēri). So izomērijas veidu sauc par optisko izomēriju
(spoguļizomēriju) vai hiralitāti (sk. 4.9. att.).

Spoguļizomēriem (optiskiem antipodiem) piemīt optiskā
aktivitāte: viens no izomēriem griež polarizētas gaismas

4. dala
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polarizācijas plakni pa labi (+),_bet otrs -par tikpat grādiem pa

kreisi (-). Abu izomēru maisījums (1:1) ir optiski neaktīvs

(±, racēmiskais maisījums). Vielu optisko aktivitāti nosaka ar

polarimetru.
Rotācijas izomērija ir saistīta ar molekulas daļas

pagriešanos ap vienkāršo saiti vai arī ar molekulas inversiju

(cikla pārlocīšanos). Pagriešanās izomērus sauc par rotācij-
izomēriem jeb konformēriem (konformācijām) (sk. 4.10. att.).

Cikloheksāna molekulai iespējami divi konformēri: krēsla

forma un vannas forma (sk. 4.11. att.).
Konformēri viegli pārvēršas viens otrā, t. i., aizvietotājs cik-

loheksāna molekulā var ieņemt gan aksiālu, gan ekvatoriālu

stāvokli (sk. 4.12. att.).

4.11.att. Cikloheksāna molekulas konformēri: krēsla

forma (a) un vannas forma (b); a - aksiāli novietotās

saites, e -ekvatoriāli novietotāssaites.

4.12. att. Metilcikloheksāna molekulas inversija:
aksiālais (a) un ekvatoriālais konformērs (b).

4.10.att. Divaizvietota
etāna konformēru she-

matisks attēlojums - ar

perspektīvformulām (1,
3) un projekcijformulām
(2, 4):

a - aizkavētais konformērs,
b - aizsegtais konformērs.

4.3. Organisko savienojumu reakciju
un reaģentu klasifikācija

4.3.1. Reakciju klasifikācija pēc norises veida

Aizvietošanas reakcijās (apzīmē ar simbolu S -no latīņu
valodas vārda substituere - aizvietošana) norisinās kāda

savienojuma atomu vai grupu apmaiņa ar citiem atomiem

vai grupām.

(S) + X

(A) R = R' R - R'
! I

H X

(E) R - R'-cjT-R = R'

H X

4. dala
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Aizvietošanas reakcija ir, piemēram, benzola hlorēšanas

reakcija:

O * a* — cr
c'

* hci

Benzols Hlorbenzols

Pievienošanas reakcijās (apzīmē ar simbolu A-no latīņu
valodas vārda additio-pielikšana), savstarpēji reaģējot divām

vai vairākām molekulām, veidojas jauna molekula. Vienai no

reaģējošām vielām ir divkāršā vai trīskāršā saite.

Piemēram, apskatīsim hidrogenēšanas reakciju:

CH
3
CH =CH

2 + H
2

*■ CH3CH2CH3
propāns propāns

Atšķelšanas reakcijās (apzīmē ar simbolu E - no latīņu
valodas vārda elhninare - izslēgšana) no vienas molekulas

atšķeļas divi vai vairāki atomi (atomu grupas). Atšķelšanas

reakcija ir, piemēram, halogēnūdeņraža atšķelšana no

ogļūdeņražu halogēnatvasinājumiem:

CH
3
CH

2
CH

2
Br + KOH

Sī>irts ' *VCH
3
CH =CH

2 + KBr + H
2
O

l-brompropāns propēns

Visās šajās reakcijās iespējama pārgrupēšanās.

4.3.2. Reakciju klasifikācija

pēc saišu satrūkšanas rakstura

Atkarībā no saites satrūkšanas rakstura reakcijas iedala

homolītiskajās un heterolītiskajās reakcijās.
Homolītiskajās* reakcijās jeb radikāļreakcrjās saite

satrūkst simetriski un veidojas brīvie radikāļi ar nesapārotiem
elektroniem. Tās ir daļiņas ar lielu reaģētspēju un radušās tās

tūlīt reaģē tālāk. Brīvo radikāļu mehānismu aizvietošanās

reakcijās apzīmē ar simbolu S
R.

A- + B-

H
3

C : H H
3
C« +H«

Metāns Metils

{brīvais metilradikālis)

Radikāļu pievienošanās reakcijām (AR ) ir svarīga nozīme

polimerizācijas procesos, iegūstot polimērmateriālus.

*No grieķu valodas vārda homos - vienāds, tāds pats.
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Heterolītiskajas* reakcijās jeb jonu reakcijās saite satrūkst

asimetriski.

a| : b a®
+ :b

0

Katjons Anjons

A:j B :a
0 +b®

Anjons Katjons

Ja A ir alkilgrupa, tad A® un :Ae
sauc attiecīgi par

karbkatjonu un karbaiyonu.

H—C lßr H—C® + Br®

W H

Metilbromrds Meti lkatjons

: Li -=-2= H—C
9

+ Li®

W H

Metillitijs Metilanjons

Reaģentus (jonus), kuri piedalās heterolltiskās reakcijās,
atkarībā no tā, vai tiem piemīt elektrondonoras vai elektron-

akceptoras īpašības, iedala nukleofilajos reaģentos un

elektrofilajos reaģentos.
Nukleofilie reaģenti (anjoni vai neitrālas molekulas):

• • 0 •• © ••0 0
:oh

,
ro:

,
:x

#

:
, ,

:nh3

ElektroGke reaģenti (katjoni vai neitrālas molekulas):

H®
,

N0
2
®

,
S0

3H®, C(
2 ,

Br
2 ,

I 2

Heterolltiskās reakcijas iedala nukleofUajās reakcijās

(apzīmē ar simbolu N) un elektroūlajās reakcijās (apzīmē ar

simbolu E).

Elektrofilās un nukleofilās reakcijas ir savstarpēji saistītas,
jo reakcijā ir jābūt gan nukleofilajam, gan elektrofilajam

komponentam. Organisko pamatsavienojurnu, kurš piedalās

reakcijā, nereti sauc par "substrātu", bet otro komponentu - par

"reaģentu". Vielu iedalījums "reaģentā" un "substrātā" bieži ir

*No grieķu valodas vārda heteros- cits, atšķirīgs.

(SB
ļ A:B ?± A- +B-

Aļ: B t+ I

A :|B«2 A: +%

Heterolītiskā reakcijā vien-

laikus piedalās nukleofilais

(elektrondonorais) un elektrofi-

lais (elektronakceptorais) re-

aģents.
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nosacīts. Kā piemērs var noderēt trimetilamīna un metil-

bromīda savstarpējā reakcija:

Nukleofilā iedarbība

i »
(reaģents) (substrāts)

CH
3—fļJ-CH 3

CH 3 Br CH3—Ņ—CH3Br
0

CH3
CH

3

Trimetilamīhs MetilbromFds Tetrametilamonija bromīds

(substrāts) (reaģents)

f I
Elektrofilā iedarbība

Reakcija ir elektrofilā reaģenta (metilbromīda) iedarbība ar

trimetilamīnu, bet tajā pašā laikā tā ir arī nukleofila reaģenta

(trimetilamīna) iedarbība ar metilbromīdu.

Izšķir nukleofilās aizvietošanas reakcijas (Sn) un elektro-

filās aizvietošanas reakcijas (Sk).

4.4. Organisko savienojumu klasifikācija

Organisko savienojumu klasifikācija pamatojas uz priekš-
statiem par savienojumu veidošanos un atomu sakārtojumu
molekulā. Organiskās ķīmijas attīstības sākumā klasifikācija
un nosaukumibija saistīti ar vielu iegūšanas veiduun izcelsmi.

Atkarībā no oglekļa atomu sakārtojuma organiskos savieno-

jumus iedala trijās galvenajās grupās: acikliskie savienojumi,
karbocikliskie savienojumi un heterocikliskie savienojumi.

4.4.1. Acikliskie (alifātiskie) savienojumi

Šie savienojumi satur necikliskas oglekļa atomu virknes.

Var būt nesazarotas un sazarotas virknes ar vienkāršām,
divkāršām un trīskāršam saitēm starp C—C atomiem.
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4.4.2. Karbocikliskie savienojumi

Karbocikliskos savienojumos ir cikliskas oglekļa atomu

virknes. Tos iedala

a) alicikliskajos savienojumos, kuros oglekļa atoma

virknes saslēgušās dažāda lieluma ciklos (ar dažādu skaitu

divkāršo saišu):

b) aromātiskajos savienojumos, kuros ir sešlocekļu
gredzens ar trim divkāršām saitēm:

4.4.3. Heterocikliskie savienojumi

Heterocikliskie savienojumi ir ciklisko ogļūdeņražu atva-

sinājumi, kuros viens vai vairāki oglekļa atomi aizvietoti ar

citu elementu atomiem (heteroatomiem).

4.4.4. Funkcionālās grupas

Atomus vai atomu grupas, kas nosaka savienojuma
ķīmiskās īpašības, sauc par funkcionālām grupām vai

aizvietotājiem.

Butāns

C
4

H
10

Z-metilpropāns
C
4

H
10

Butēns-1

Ciklopropāns
Ū
3

H
6

Ciklopentēns
CSH 8

Cikloheksāns

C
6
H

12

Benzols

C
6
H

6

Maftalīns

C
10

H
8

Antracēns
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4.1. tabula

Organisko savienojumu iedalījums pēc funkcijām*

*Struktūrelementiem, kas piedalās ķīmiskajās pārvērtībās.

4.5. Organisko savienojumu nomenklatūra

4.5.1. Triviāla nomenklatūra

Pirmo zinātniski izstrādāto

vispārīgās ķīmijas nomenklatūru

apstiprināja A. Lavuazjē vadītās

Parīzes ZA komisija 1787. gadā.

Vēsturiski tā ir pirmā organisko savienojumu nosaukšanas

sistēma. Šiem nosaukumiem ir ciešs sakars ar savienojuma
atklāšanas vai iegūšanas vēsturi (metodi), dažkārt ar zināt-

nieka vārdu, kas savienojumu ieguvis. Triviālie nosaukumi

savienojuma struktūru neraksturo. Organisko savienojumu
triviālos nosaukumus bieži lieto dabas vielu ķīmijā un

rūpniecībā.

HCOOH skudrskābe

H
2
NCONH

2
urīnviela

CH
2
=C—CH=CH

2
izoprēns

CH
3

ievīs

lalogēnatvasinā- X ir F, Cl, Br, I CH
3
I metiljodīds

jumi (halogēna atoms)

Spirti, fenoli —OH (hidroksilgrupa) C
2
H

5
OH etanols

CH3CHO acetaldehīdsJdehīdi

.etoni

—CHO (aldehīdgrupa)

> CO (ketogrupa)

.arbonskābes —COOH

CH
3COCH3

acetons

CH3COOH etiķskābe

mtrosavienojumi

(karboksilgrupā)

_mīni

—NO
2 (nitrogrupa)

—NH
2 (aminogrupa)

C
2
H

5
N0

2
nitroetāns

C
2
H

5
NH

2
etilamīns

CH3OCH3
Iteri —0— (ēteru grupa)

.steri

dimetileteris

—COOR' CH
3
COOC

2
H

5

etilacetāts(esteru grupa)

lulfoskābes —S0
3
H (sulfogrupa) CH

3
S0

3
H

metānsulfoskābe
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4.5.2. Radikāli funkcionālā nomenklatūra

(racionālā nomenklatūra)

Savienojuma nosaukumspēc šis sistēmas ietver pamatsavie-

nojuma nosaukumu, aizvietotāju nosaukumus un aizvietotāju
stāvokli asimetriskā molekulā (to apzīmē ar grieķu alfabēta

burtiem).
Piesātinātos ogļūdeņražus uzskata par metāna atvasinā-

jumiem, nepiesātinātos ogļūdeņražus -par etilēna vai acetilēna

atvasinājumiem.

CH
4

metāns

I
CH

3
—C—CH

2
CH

2
CH

3 Mmetilpropilmetāns

CH
3

CH
2
=CH_ etilēns

CH
3
CH =CH

2
metiletilēns

CH
3
CH =CHCH

3
dimetiletilēns

(CH3)2
C=CH

2
nēsim-dimetiletilēns

CH =CH acetilēns

CH
3
CH

2
C=CH etilacetilēns

Strauji organiskās ķīmijas
uzplaukums 19. gadsimta otrajā
puse radīja nepieciešamību iz-

veidot jaunu sistēmu organisko
savienojumu klasifikācijai un no-

saukšanai. 1892. gadā starptau-
tiskā ķīmiķu konference Ženēvā

apstiprināja pirmās organisko

savienojumu nomenklatūras pa-

matprincipus. Nomenklatūras pa-

matkritēriju izvēle bija tik veik-

smīga, ka tie vēl tagad tiek

izmantoti dažos mūsdienu izde-

vumos, piemēram, F. Belšteina

rokasgrāmatā ("Handbuch der

organischen Chemie"). Pirmo or-

ganisko savienojumu nomenkla-

tūru nereti sauc par
Ženēvas vai

starptautisko nomenklatūru.

Ljožas nomenklatūra.

Starptautiskā ķīmiķu savienība

1930. gadāLježā (Beļģijā) Ženē-

vas nomenklatūrai pieņēma pa-

pildu noteikumus, kas vienkār-

šoja organisko savienojumu no-

saukumus.

4.5.3. IUPAC nomenklatūra

(aizvietojošā, sistemātiskā nomenklatūra)

Veidojot piesātināto un nepiesātināto ogļūdeņražu nosau-

kumus pēc lUPAC nomenklatūras, ogļūdeņražus ar sazarotu

virkni uzskata par atbilstošo nesazaroto ogļūdeņražu atva-

sinājumiem, kuros ūdeņraža atomi aizvietoti ar dažādām

grupām.
Alkanu nomenklatūra. Nesazarotu alkanu nosauku-

mus darina no latīņu un grieķu skaitļa vārdiem. Pirmajiem
četriem homoloģiskās rindas pārstāvjiem ir triviālie nosau-

kurni: metāns, etāns, propāns un butāns. Alkānu nosaukumos

ir izskaņa -āns.

Alkānamolekulas atlikumu, ko iegūst, atņemotno tās vienu

ūdeņraža atomu, sauc par alkilgrupu (nosaukumu "alkilradi-

kālis" nav ieteicams lietot; šo apzīmējumu attiecina uz reakcijas
vidē esošiem brīvajiem alkilradikāļiem). Alkilgrupu nosau-

kumuatvasina no alkāna nosaukuma, aizstājot izskaņu-āns ar

-il (sk. 4.2. tab.). Vispārīgā veidā alkilgrupas apzīmē ar

R (dažādas alkilgrupas apzīmē ar R', R" jeb R
l

,
R2

utt.).

iupac nomenklatūra. Sā-

kot ar 1947. gadu, organisko
savienojumu nomenklatūras piin-

un^Hetiškāsf ķīmijas'sa^ie-
niba (lUAPC)'. 1957. un 1965.

gadā iupac kongresi precizēja
ogļūdeņražu nomenklatūru, reko-

ijkos savienojumu nomenklatūru,

4. dota
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4.2. tabula

Nesazarotoalkanu nosaukumi

CH
3
— meta-

CH
3
CH

2
— etil-

CH
3
CH

2
CH

2
— propil-

CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
— butil-

lUPAC nomenklatūrā atļauts dažām sazarotām alkilgrupām
izmantot nesistemātiskos nosaukumus:

CH
3
—CH— izopropil-

CH
3

CH
3
—CH—CH

2
— izobutil- (pirmējā butilgrupa)

CH
3

CH
3
CH

2
CH— seif-butil- (otrējā butilgrupa)

CH
3

CH
3

CH
3
—C— čerc-butil- (trešējā butilgrupa)

CH
ļ

Priedēkļi sek-, terc- norāda uz attiecīgā oglekļa atoma (no

kura atņemts viens ūdeņraža atoms) saistību ar citiem oglekļa
atomiem. Oglekļa atomu, kas saistīts ar vienu oglekļa atomu,

sauc par pirmējo (primāro), ar diviem — par otrējo
(sekundāro), ar trim - par trešējo (terciāro) un ar četriem-par

ceturtējo (kvartāro). Atkarībā no oglekļa atoma saistības

alkilgrupas dala pirmējās, otrējās un trešējās.

4. daļa

Oglekļa atomu

skaits virknē
Nosaukuma sakne Alkana nosaukums

Alkilgrupas
nosukums

1

2

8

met

et

metāns

etāns

propāns

butāns

pentāns

heksāns

heptāns
oktāns

metil

etil

4

5

6

7

prop

but

pent
heks

hept
okt

propil
butil

pentil
heksil

heptil
oktil

nonil

decil

8

9

10

non

dek

nonāns

dekāns
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Otrējais Trešējais Ceturtējais

t/ *Jy/
WĻ —C —C —C —C H 3

VII J i

\H CH3CH3J

Pirmējais

Sazarotualkanu (izoalkānu) nosaukumus veido šādi:

1) atrod garāko oglekļa atomu virkni (galveno virkni) un

tajā sanumurē oglekļa atomus. Numerāciju sāk no tā virknes

gala, kuram tuvāk ir atzarojumi (atzarojumus norādošo ciparu
summai jābūt minimālai);

2) nosauc atzarojumus, ar cipariem norādot to atrašanās

vietas galvenajā virknē. Vairāku vienādu sānvirkņu esamību

apzīmē attiecīgi ar daudzkārtņa priedēkli: di-, tri-, tetra-,

penta-, utt.;

3) pēc galvenās virknes nosaka dotā ogļūdeņraža
nosaukumu.

4 3 2 1

CH
3
—CH

2
—CH—CH

3
2-metilbutāns

CH
3

CH
3

CH
3

4 5 6 7

CH
3
—CH

2
—CH—CH

2
—CH

2
—CH

3 2-metil-4-etilheptāns

3 CH
2

I
2 CH—CH

3

1
1 CH

3

Jasānvirkne savukārt ir sazarota, tad tās nosaukumu veido

līdzīgi sazarota alkāna nosaukumam, liekot šādas grupas
nosaukumu iekavās:

CH
3

CH
3

1 2I 3I 4

CH
2
—CH—CH—CH

3

%

1 2 3 4 51 6 7 8 9 10

CH
3
—CH

2
—CH

2
—CH—CH—CH

2
—CH

2
—CH

2
—CH

2
—CH

3

3 21!
CH, —CH—CH

I I
CH

3
CH

3

4-(1,2 -dimetilpropil) -5 -(2,3 -dimetilbutil) -dekāns

4. dala
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Alkanu molekulai atņemot divus ūdeņraža atomus, iegūs-
tam divvērtīgas grupas. Nosaukumu tiem veido no alkilgrupas
nosaukuma, pievienojot izskaņu -idēn (izņēmums -metilēn-)

vai -ēn (ja ūdeņraža atomi atņemti no dažādiem oglekļa
atomiem)

—CH
2
- metilēn-

CH
3
CH < etilidēn-

—CH—2CH2 etilēn-

CH
3
CH

2
CH< propilidēn-

I
CH

3
—C—CH

3
izopropilidēn-

CH
3
CH—CH

2
— 1,2-propilēn-

—CH—2CH2CH2 1,3-propilēn- (trimetilēn-)

Alkēnu, alMnu un alkadiēnunomenklatūra. Nepiesāti-
nātos ogļūdeņražus ar vienu dubultsaiti nosauc, attiecīgā

piesātinātā ogļūdeņraža izskaņas -āns vietā liekot izskaņu -ēns;

ogļūdeņražiem ar trīskāršo saiti nosaukumā ir izskaņa -īns.

Divu vai vairāku dubultsaišu esamību molekulā norāda ar

izskaņu -adiēns, -atriēns utt.

Nepiesātināto ogļūdeņražu nosaukumus veido šādi:

1) galveno virkni numurētā, lai nepiesātinātiem oglekļa ato-

miem būtupēc iespējas mazāki cipari;
2) vairākkārtīgās saites vietu molekulā norāda ar ciparu,

liekot to ogļūdeņraža galvenās virknes beigās (lUPAC nomen-

klatūra nereglamentē cipara atrašanās vietu: pirms ogļūdeņ-
raža galvenās virknes nosaukumavai nosaukuma beigās).

CH
3
—CH = CH—CH

2
—CH

3
pentēns-2

6 5 4 3 2 1

CH
3
—CH—CH

2
—C = C—CH

3 2,3,5-trimetilheksēns-2

CH
3

CH
3
CH

3

CH
3
—CH=CH—CH

2
—CH=CH

2
heksadiēns-1,4

1 2 3 4 5

CH
3
—C = C—CH—CH

3
4-metilpentīns-2

CH
3

1 2 3 4 5 6 7

CH
3
—C=CH—CH

2—C=C—CH, 2-metilheptēn2-īns-5

CH
3
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Dažiem nepiesātināto ogļūdeņražu atlikumiem izmanto ne-

sistemātiskos nosaukumus:

CH
2
= CH— vinil-

CH
2

==CH—CH
2
— alil-

CH
2
= C—CH

3
izopropenil-

Aliciklisko ogļūdeņražu nomenklatūra. Monociklisko

alkanu nosaukumus atvasina no alkanu nosaukumiem, rak-

stot priekšā priedēkli ciklo-. Dubultsaišu esamību molekulā

norāda ar attiecīgiem priedēkļiem -ēns un -adiēns. Lai norā-

dītu aizvietotāju atrašanās vietu molekulā, cikla oglekļa ato-

mus apzīmē ar cipariem. Aliciklisko ogļūdeņražu formulas

parasti raksta saīsināti, attēlojot tikai C—C saites.

CH 2

/ \ /\ ciklopropāns
H2C CH2

H
2
C CH2 , .

ciklobutans

H
2
C—CH

2

L
—

J

H2C CH 2 | - ciklopentāns
H2C

X
/CH2 k>

CH2

H2C CH2

h2c
x /CH2

cikloheksāns
ch2

ciklopentēns

ļj~~jj ciklopentadiēns

pj—rr~
CH

3 1,2-dimetilciklopentāns

k^-CH3

Cikloalkānus, kuros diviem cikliem viens kopīgs oglekļa
atoms, saucpar spiroalkāniem.

Nosaukuma pamatā ir alkana nosaukums, pirms kura kvadrāt-

iekavās norāda oglekļa atomu skaitu katrā ciklā, neskaitot mezgla

oglekļa atomu.

6 7 1

| 2 spiro[3,4]oktāns

5 4 3 9 10 1 2

•Q_>
7 6 s—l5—1 spiro[s,s]undekāns
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Numerāciju spiroalkānos sāk no mazākā cikla oglekļa atoma, kas

atrodas blakus kopējam (mezgla) atomam, kuru numurēpēdējo.
Diviem cikliem var būt divi vai vairāki kopīgi oglekļa atomi.

Šādas sistēmas saucpar bicikloalkāniem(tiltiņogļūdeņražiem).

Nosaukuma pamatā ir cikloalkāna nosaukums, pirms kura kvad-

rātiekavās norāda oglekļa atomu skaitu tiltiņā (neskaitot kopējos ato-

mus) dilstošā secībā.

ļ | biciklo [2,2,o]heksāns

~y bicMo[3,3,o]oktāns

biciklo[2,2,l]heptāns

biciklo[3,l,l]heptāns

biciklo[2,2,210ktāns

Arēnu nomenklatūra. Monocikliskos arēnus, piemē-

ram, benzola* homologus, kuru molekulas ir alkilgrupas (alke-

nilgrupas), sauc par alkilbenzoliem vai alkenilbenzoliem. Lai

nosauktu arēnus ar diviem vai vairākiem aizvietotājiem, gre-

dzenaoglekļa atomus apzīmē ar cipariem. Divaizvietotos benzo-

lus sauc par orto (1,2-), meta (1,3-) un para (1,4-) (saīsināti o-,

zn-, p-) izomēriem. Vispārīgā veidāarilgrupas apzīmē ar Ar.

R R R

*{^ķR
6f^S] 2 6[^% 2

5W^ 3

4 4 ļf4

I^2-vai orto stāvoklis 1,3-vai meta stāvoklis 1,4-vai pāra stāvoklis

Benzola homolgu un to atvasinājumu nosaukumus veido

šādi:

1) ar cipariem norāda aizvietotāja vietu;

2) ja gredzenā ir divas identiskas grupas, tad ar grieķu

skaitļa vārdiem norāda šo aizvietotāju skaitu;

*Pēc lUPAC nomenklatūras būtu jālieto nosaukums benzēns, taču

parasti tiek lietots nosaukums benzols.

4. dala
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3) nosauc aizvietotāju, kam pievieno vārdu benzols.

CH2CH3 CH3

& ' CC
1, 3 -dietilbenzols 1,2,3-trimetilbenzols

Dažiem arēniem un arilgrupām ir triviālie nosaukumi, kuri

ietverti lUPAC nomenklatūrā:

CH 3 CH=CH2 CH 3 CH 3

6 6 A
Toluols Stirols o-ksilols Mezitilēns

(zināmi arf meta (1,3,5-trimetitbenzols)

un para izomēri)

Arēnuatlikumu nosukumos ir izskaņa -il. Benzolaatlikumu

apzīmē ar vārdu fenil-.

CH3 CH 3 CH 3

a& a 0
Fenil- o-tolil- m-tolil- p-tolil-

CH
2
—

CH3
Benzil- 2,3-ksilil- 2,4-ksilil- 2,5-ksilil-

Divvērtīgo benzola atlikumu apzīmē ar vārdu fenilēn-.

& d 0
o-fenilēn- m-fenilēn- p-fenilēn-

Policikliskajos arēnos, kuros ir izolēti cikli, aromātiskās sistē-

mas var būt savienotas tieši (bifenila tips) vai saistītas ar vienu kopīgo

oglekļa atomu (metāna tips).

4. dala
t
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Katru aromātisko sistēmu numurē atsevišķi:

'O^LS 4 bifenils

5' 6' 6 5

3

/—\>
2 3

VC_/ CHrC_)A difenilmetāns
5' 6S 6 5

o
trifenilmetāns

Kondensētiem pohcikliskiem arēniem lieto triviālos nosau-

kumus:

:čb; :6ca 't^_>
5 4 5 10 4 6543

Naftalīns Aotracēns Fenantrēns

Atvasinājumu nosaukumos aizvietotāja stāvokli norāda ar atbil-

stošu ciparu:

CH3 C 2H5

06 oa
c"'

oča
c,„,

1 - meti (naftalīns 2-metilnaftalīns 3,9 -dietilantracēns

(cc - metilnaftalīns ) (J3 - metilnaftalīns )

Kondensēto aromātisko sistēmu atlikumu nosaukumus veido ar

izskaņu -il, piemēram,

06 ca
1 -naftil- 2-naftil-

Ogļūdeņražu funkcionāloatvasinājumu nomenklatūra.

Ogļūdeņražu funkcionālo atvasinājumu nosaukumus veido

šādi:

1) nosaka galveno grupu, kuru apzimē ar izskaņu (sk.

4.3. tab.);

4. dala
3
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kas sakārtotas prioritātes (senjoritātes) samazināšanās secībā

Prioritāte(latīņu vai, prior-

pirmais) nosaka kārtību, kādā

ir jāsaliek un jānosauc savieno-

jumu sastāvdaļas. Tas ir jādara

prioritātes samazināšanās se-

cībā.

2) nosaka molekulas pamatstruktūru (virknes vai cikliskā

sistēma), kuru numurētā, lai galvenai grupai būtupēc iespējas
mazāks numurs;

3) aizvietotājus (pamatsavienojumā aizvieto ūdeņraža

atomus) apzīmē ar priedēkļiem un sakārtu no vienkāršākā uz

sarežģītāko vai alfabētiskā secībā.

H
5

CH
2
CH

3

CH
3
—

6

CH—CH—CH—-CH —C — CH
3

5-Wdroksi-3-metil-4-etil-

| 6-fenilheptanons -2

OH CH
3 0

Galvenā grupa

Savienojuma
Formula PriedēkMs Izskaņa kopā ar galotni

klase

Karbonskābes -COOH

-(C)(-0), OH

(C ietilpst virkne:

-SO3H

-COOeM®

-(C)(=0), OM

-COOR

-(C)(=0), OR

-COHal

Karboksi- -karbonskābe

-skābe

Sulfoskābes

numerācijā)
Sulfo- -sulfoskābe

Karbonskābju
sāļi

Esteri R-oksikarbonil-

M...karboksilāts

M...āts

R...karboksilāts

Karbonskābju

halogenīdi
Amīdi

Halofonnil-

R...āts

-karbonilhalo-

genīds
-karboksiamīds-CONH

2

-(C)( =0), NH
2

-C=N

-(C)_=N
-CHO

-(C)H(= 0)

Karbamoil-

Nitrili

Aldehīdi

Ciano-

Formil-

Okso-

-amīds

-karbonitrils

-nitrils

-karbaldehīds

-āls

Ketoni >(C)= 0 Okso- -ons

Spirti
Fenoli

Tioh

-OH

-OH

-SH

-NH
2

-OR
-N0

2

Hidroksi-

Hidroksi-

Merkapto-
Amino-

R-oksi-

-ols

-ols

-tiols

-amīns

ļ aizvietotājus,
kurus apzīmē

tikai ar prie-

dēkli, nosauc

alfabētiskā

J secībā

Amīni

Ēteri

Nitrosavie-

nojumi

Halogēnogļ-

ūdeņraži

Nitro-

-X(F,Cl,Br,I) Halogēn-
(fluor-, hlor-,

brom-, jod-)
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Halogēnogļūdeņražu nosaukumu veido, pievienojot
pamatstruktūras nosaukumam priedēkli. Virkni vai ciklu

numurē tā, lai halogēna atomam būtu mazākais numurs.

Nepiesātinātos savienojumos numerācijas secību nosaka div-

kāršā vai trīskāršā saite.

CH3

1 2 3 4l 5 6

CH 3—CH—CH—C — CH7
—CH

3 4,4-(limetil-2,3-mbrom-heksāns3 I I I 2 3»

Br Br CH3

CH
3
-CH=CH-CH-CH

3
4-hlorpentēns-2

Cl

Cl

r^V^ 1
1,2-dihlorbenzols

LļJ (o-dihlorbenzols)
Br

l-brom-3-hlornaftalīns

Ogļūdeņražu hidroksilatvasinājumu nosaukumus atva-

sina no ogļūdeņraža nosaukuma, pievienojot tam izskaņu -ols.

Pamatvirkni numurē tā, lai hidroksilgrupai būtu iespējami
mazākais numurs. Vairāku hidroksilgrupu esamību norāda ar

daudzkārtņa priedēkli di-,tri-utt.

Nepiesātinātos spirtos numerācijas secību nosaka hidroksil-

grupa.

OH

5 i i, 2JL, 1,, 4-metilpentanols-2
CH3

—CH—CH
2
—CH—CH

3

F

CH3

CH3

CH2
=C—CH

2
—CH —CH

3
4-metilpentēn-4-ols-2

OH

CH2-CH3

HO -CH
2
—CH—CH —CH2-CH2-CH3 2-etilheksāndiols-1,3

OH

Arī aromātisko spirtu - arenolu (fenolu) nosaukuma

pamatā ir aromātiskā ogļūdeņraža nosaukums ar izskaņu -ols.

Numerāciju sāk no tā oglekļa atoma, kam pievienota hidroksil-

R—X

Halogēnalkāni

Hr—X

Halogēnarēni

H—OH

Spirti jeb aikanoli

ār—CH
2
0H

Arilalkanoii

Ar—OH

Fenoli, naftoli un citi

hidroksiarēni

4. dala
?
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grupa. Vienkāršākajiem fenoliemlieto triviālos nosaukumus,

piemēram,

OH OH OH OH OH

6 <r <r &
m

0
OH

Fenols o-krezols Pirokatehīns Rezorcīns Hidrohinons

OH OH OH

KsKJ
Pirogallols Florogluans cc-naftols

Ēteru nosaukumusveido no ogļūdeņražu atlikumu nosau-

kumiem, pievienojot vārdu «ēteris». Radikāli funkcionālo

nomenklatūru lieto galvenokārt vienkāršiem savienojumiem.

CH
3
o ch

3

dimetilēteris

CH 3CH 2
o CH2CH 2CH 3 etilpropilēteris

/t-a
difenilēteris

CJ/ \3 (difenilokslds)

f^Y°CH3 metilfenilēteris

(anisols)

Ēterus ar dažādiem ogļūdeņražu atlikumiem nosauc,

pievienojot ogļūdeņraža atvasinājumam priedēkli alkoksi- (RO)
vai ariloksi- (ArO).

CH
3
OCH2

CH
3

metoksietāns

CH
3
CH

2
0 CH

2
CH

2
OH

etoksietanols

Nitrosavienojumu nosaukumus veido, pievienojot prie-
dēkli nitro- pamatsavienojurna nosaukumam; ar ciparu
apzīmē nitrogrupas atrašanās vietu molekulā. Aromātiskā

R—N0
2

Nitroalkāni

Ar—NO
j

Nitroarēni

R—o —R

Dialkiiēteri

Ar—o—Ar

Diarileteri

R—o—Ar
Alkilarilēteri

4. dala
i
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R—NH
2

Alkilamīni

ArNH
2

Arilamīni

nitrosavienojuma nosaukumu atvasina no attiecīgā aromātiskā

ogļūdeņraža nosaukuma.

1 2 3 4

CH3—CH—CH—CH
3 2-nitro-3-metilbutāns

N02 CH 3

4-nitrotoluols

N0
2

Amīnu nosaukumu pamatā ir ogļūdeņraža atlikuma

nosaukums, kuram pievienots vārds amīns (radikāli funkcio-

nālā nomenklatūra). Arilamīnu nosaukšanai izmanto arēnu

nomenklatūru. Ja otrējā un trešējā amīnāpie slāpekļa atoma ir

dažādi aizvietotāji, tad to nosauc par N aizvietota pirmējā
amīna atvasinājumu, nosaukumā to norādot ar burtu N.

CH
3
—CH

2
—CH

2
-NH2 propānamīns

CH
3
-CH

2
—CH

2
-N-CH

3 N,N-dimetilpropānamīns

CH3

NH2

Qļ_ļ

f\f
3

o-metilanilīns

(o-toluidīns)

Ja amīna molekulā ir atzarojumi, tad nomenklatūras

pamatā ir garākās ne sazarotās ogļūdeņraža virknes nosau-

kums. Aminogrupas vietu norāda ar ciparu (lUPAC nomen-

klatūra).

CH3

5 4 3l 2 1

CH3CH2CHĢHCH3 3-meulpentānamīns -2

NH2

CH3

1 2 3| 4 5 6

CH 3—CH—CH —CH—CH
2
—CH

3 3-meuTheksāndiamīns-2,4

NH2 NH 2

Aizvietoto amonija sāļu R
4
N®Xenosaukumi:

© 0 metilamonija hlorīds

CH
3

NH
3

CI

cc

(CH 3)4
NBr tetrametilamonija bromids

4. dala
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CH3

fA®,UcH
3

10

\-=/y
3

N,N,N-trimetila_iUīnija jodīds
CH3

Aldehīdu nosaukumus veido, attiecīgajam ogļūdeņraža
nosaukumam pievienojot izskaņu -āls, bet ketonu nosauku-

mus-, pievienojot izskaņu -ons. Virknes numerāciju aldehīdos

sāk no aldehīdgrupas oglekļa atoma, bet ketonos -no tā virknes

gala, kam tuvāk karbonilgrupa.

CH 3

CH 3
—CH

2
—CH

2
—CH—CHO 2-metilpentanāls

_H
3
—ch=C-CH2

— CHO
3-et_pentēn-3-āls

C 2H 5

1 2|| 3 A

CH
3
— c—CH

2
—CH

3
butanons-2

Ketonu nosaukumus var veidot arī šādi. Nosauc

ogļūdeņraža atlikumus, ar kuriem saistīta karbonilgrupa, un

pievieno vārdu ketons:

0

CH 3
— C—CH=CH2 vinilmetilketons

Karbonilsavienoj urnu nosaukšanai bieži lieto arī triviālos

nosaukumus:

H CHO formaldehīds

CH3CHO acetaldehīds

CH
3

CH
2
CH

2 CHO butiraldehīds

CH
3
CH

2
CH

2 CH2 CHO valeraldehīds

CH
2
=CH CHO akroleīns

CHO benzaldehīds

CH3 cCH 3
acetons

II

0
II

R—C—R

Piesātinātie karboniisavienojumi

Ar—CC
X H

0

II
Ar—C—Ar

0

II
R—C—Ar

Arēnu karboniisavienojumi

R—COOH

Ar—COOH

Piesātinātās monokarbonskābes

un arēnkarbonskābes

HOOC—Y—COOH

Piesātinātās di< arbonskābes un

arendikarbonskābes

4. dala
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Karbonskābes, kas veido

augu un dzīvnieku organismos

sastopamos taukus un eļļas,

tāpat kā vienkāršās alifātiskās

un aromātiskās karbonskābes,
nosauc, izmantojot triviālos no-

saukumus:

palmitīnskābe C
l

5H
3,C00H,

stearīnskābe C
l

7H
35C0ŪH,

oleīnskābe C
l

7H
33

QQH.

Karbonskābju nosaukšanai,
sākot ar Cl līdz C5, plaši iz-

manto triviālos nosaukumus,
piemēram:

propionskābe CH
3

CH
2

COOH

sviestskābe CH
3
CH

2
CH

2
GOOH

baldriānskābe

CH
3

CH
2

CH
2
CH

2
CGGH

Karbonskābju nosaukšanai,
sākot ar C6, iesaka lietot lUPAC

nomenklatūru.

HOOC—Y—COOH

Oikarbonskābss

/7-\ acetofenons

0

benzofenons

0

Karbonskābju un to funkcionālo atvasinājumu nomen-

klatūra. Karbonskābju nosaukumus veido no garākās
ogļūdeņražu virknes nosaukuma, kurā ietilpst arī karboksil-

grupas oglekļa atoms, pievienojot vārdu skābe. Karboksilgru-

pas oglekļa atomu apzīmē ar pirmo numuru.

654 3 2 1

CH
3
CH

2
CH2

CH CH2COOH 3-metilheksānskābe

CH3

Skābes var uzskatīt arī par ogļūdeņražu atvasinājumiem,
kuros viens ūdeņradis aizvietots ar karboksilgrupu. Ja skābes

nosaukumu veido šādi, ogļūdeņraža nosaukumam pievieno
vārdu karbonskābe (lUPAC iesaka vārdu karboksilskābe) un

oglekļa virknes numerācijā karboksilgrupas C atoms neietilpst.

CHtCH CHoCOOH 2-metil-1 -propānkarbonskābe
I

CH
3

Piesātināto dikarbonskābju nomenklatūras pamatā ir

ogļūdeņraža virknes nosaukums, kuram pievieno vārdu

diskābe.

HOOCCH
2
COOH propāndiskābe

Atņemot karbonskābei OH grupu, iegūst karbonskābes atli-

kumu jeb acilgrupuR—C—.

O

Karbonskābju atlikumu nosaukumus atvasina no skābju

latīniskajiem nosaukumiem (sk. 4.4. tab.).
Nereti vienkāršāko skābju nosaukšanai izmanto triviālos

nosaukumus.

Karbonskābju funkcionālo atvasinājumu nomenkla-

tūras pamatā ir attiecīgo karbonskābju vai skābju atlikumu

(acilgrupu) nosaukumi, kuriem pievienots funkcionālās grupas

apzīmējums.

R—COOH

Ar—COOH

Monokarbonskābas
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Dažukarbonskābju un acilgrupu nosaukumi

Halogēnanhidrīdus nosauc, acilgrupas nosaukumam pievie-

nojot attiecīgā halogēna anjona nosaukumu.

OUCCI acetilhlorīds

l

Esteru nosaukumus veido no attiecīgo skābju un spirtu

nosaukumiem.

metilformiāts

0 (skudrskābes metilesteris)

HC—OCH3

etilacetāts
0 (etiķskābes etilesteris)

CH3C-OC2HS

°l | metiletilmalonāts

CH3OCCH2COC2HS

R—C\

Ar-€^

Karbonskābju halogenīdi

R—COR'

Ar-ioR
Karbonskābju asteri

Triviālais nosaukums*, Acilgrupas
Struktūrformula

IUPAC nomenklatūra nosaukums

HCOOH Skudrskābe* Fonnū

Metānskābe

CH
3
COOH Etiķskābe*

Etānskābe

Acetil

Metārskarbonskābe

CH
2
=CHCOOH

Metānkarboksilskābe

Akrilskābe* Akriloil

Propēnskābe

Benzoskābe* Benzoil

Benzolkarbonskābe

BenzolkarboksUskābe

OksalilHOOCCOOH Skābeņskābe*

Etāndiskābe

H00C(CHž)4C00H Adipīnskābe*

Heksāndiskābe

Adipoil

COOH Ftalskābe* Ftaloil

1,2-benzoldikarbonskābe

1,2-benzoldikarboksilskābe
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Amīda nosaukumuveido no attiecīgo skābju nosaukumiem,

vārdu skābe aizvietojot ar vārdu amīds, karbonskābe - ar

vārdukarboksamīds.

°l acetamīds

CH
3

C—NH2 (metānkarboksamīds)

N-aizvietotos amīdos aizvietotājus apzīmē ar attiecīgiem

priedēkļiem.

0

N,N-dimetilacetamids
CH

3C-N(CH 3)2

Nitrilus nosauc, attiecīgā ogļūdeņraža (skābes) triviālajam
nosaukumam pievienojot vārdu nitrils vai ogļūdeņraža atliku-

mam-vārdu cianīds.

CH 2 =
CHCN

akrilnitrils

CH
3
CH2 CN etilcianīds

Aizvietoto karbonskābju nomenklatūras pamatā ir kar-

bonskābju nosaukšanas principi.
Hidroksigrupas un aminogrupas karbonskābju molekulā

izsaka ar priedēkļiem hidroksi- vai amino-. Ar cipariem norāda

attiecīgo grupu vai atomu atrašanās vietas galvenajā virknē.

Dažām hidroksikarbonskābēm un aminokarbonskābēm tiek

lietoti arī triviālie nosaukumi.

CH3

3 2I 1 2-brom-2-metil-3-hidioksi-
HO—CH2-Ģ—COOH

propānskābe

Br

H2
N—CH

2
—CH2—COOH 2-aminopropānskābe

(^-alanīns)

Heterociklisko savienojumu nomenklatūra. Daudzu

heterociklisko savienojumu nosaukšanai lieto triviālos nosau-

kumus. Cikla atomus numurē, sākot no heteroatoma. Ja ciklā ir

dažādi heteroatomi, tad numerāciju sāk šādā secībā: O, S, N.

R-C^

Ar-C^
NR'R"

Karbonskābju amīdi

R—CN

Ar—CN

Nitrili (cianīdi)

4. dala
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Ar
n 3 Ar n3 Arj |ļ3 Ar N3

502
502 SIL >

FurSns Tiofēns H H

Pirols Imidazols

ige 16: 'ČO'
1

7 11

H H

Pirazols Piridms Indols

5 A 6 6

8 1 3 3 9

Hinolins Pirimidīns Punns

Heterocikiiskns savienoju-
mos heteroatoma esamību ciklā

var norādīt ar īpašiem priedēk-

ļiem:
skābekļa atomu, - ar prie-

dēkli oksa, sēra atomu - ar tia,
slāpekļa atomu —ar aza.

Pieclocekļu ciklu norāda izskaņa
-ols, bet sešlocekļu ciklu --īns:

furāns - oksols

tiofēns - tiols

pirols - azols

piridīns - azīns

pirimidīns - 1,3-diazīns

4.6. Ogļūdeņraži

Ogļūdeņraži ir vienkāršākie organiskie savienojumi,

kuru molekulās ir oglekļa un ūdeņraža atomi.

Tie atšķiras cits no cita ar oglekļa un ūdeņraža atomuskaitu

molekulā, saišu veidu un molekuluuzbūvi (sk. 4.5. tab.).

4.5. tabula

Ogļūdeņraža iedalījums

4. dala

Grupas nosaukums -as īpai

Alkani

n -oglekļa
atomuskaits

"molekulā

Piesātinātie ogļūdeņraži. Visi oglekļa atomi

saistīti savā starpā ar vienkāršām saitēm, bet

visas pārējās oglekļa vērtības piesātinātas ar

ūdeņraža atomiem.

H—C—C—H

A H

Alkēni Nepiesātinātie ogļūdeņraži. Molekulā blakus

esošie oglekļa atomi saistīti savā starpā ar

dubultsaiti.

H
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4.6.1. Alkāni

Alkani (paraGni) ir piesātinātie ogļūdeņraži, kuru mo-

lekulās oglekļa atomi saistīti ar vienkāršajām saitēm un

veido taisnas vai sazarotas virknes.

Vienkāršākais piesātināto ogļūdeņražu pārstāvis ir metāns.

Katrs nākamais rindas loceklis atšķiras par vienu metilēn-

grupu(—CH2—).

Savienojumu rindu, kurā katrs nākamaisrindas locek-

lis atšķiras par vienu —CH
2
— grupu, sauc par homolo-

4. dala
9

Ikadieni Nepiesātinātie ogļūdeņraži, kuru

satur divas dubultsaites.

mo

H H

Nepiesātinātie ogļūdeņraži. Divi oglekļa atomi

saistīti savā starpā ar trīskāršo saiti.

H— C= C—H

Cikloalkāni

C
B
H

2lI

Piesātinātie ogļūdeņraži ar ciklisku uzbūvi,
kuru molekulāsstarp cikla oglekļa atomiem ir

vienkāršās saites.

H 2 C— CH2

Arēni jeb
aromātiskie

ogļūdeņraži

Arēnumolekulāsir viens vai vairākisešlocekļu
(benzola) gredzeni (cikli) ar trim konjugētām
dubultsaitēm.

vV
H
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ģisko rindu, bet šīs rindas atsevišķus pārstāvjus -par ho

mologiem.

vvr v p r
H—C—H H —C— C—H H—C— C~ C~H
I I T 111

H H H H H H

Metāns Etāns Propāns

Homoloģiskās rindas locekļiem ir līdzīgas ķīmiskās īpašī-
bas, bet to fizikālās konstantes mainās likumsakarīgi atkarībā

no metilēngrupu skaita molekulā (sk. 4.6. tab.).

4.6. tabula

Alkanurindas ogļūdeņraži

4.13.att. Metāna mole-
kulas telpiskais attēlo-

jums.

Alkani ir bezkrāsas vielas. Pirmie četri homoloģiskās rindas

locekļi parastajos apstākļos ir gāzes, nākamie-šķidras vai arī

cietas vielas.

Metāna molekula ir regulārs tetraedrs (sk. 4.13. att.).
Alkanu molekulās oglekļa atomu virkne sakārtota zigzag-

veidīgi vienā plaknē. Ūdeņraža atomi atrodas plaknes abās

pusēs (sk. 4.14. att.).

legūšanas metodes. Rūpniecībā alkanu iegūšanai izmanto

dabasgāzi un naftas gāzes (metāns, etāns, propāns, butānsv. c).
No naftas pārstrādes produktiem iegūst ogļūdeņražu maisī-

jumu (šķidros alkanus C
5
—Cj

5
un cietos alkānus >C

l
6). Hid-

rogenējot (reakcija ar ūdeņradi) sasmalcinātas akmeņogles,

iegūst alkānu un cikloalkānu maisījumus, kurus izmanto iekš-

dedzes dzinējos.

Šarls Ādolfs Vircs (1817-
-1884) bija franču ķīmiķis. Atklā-
jis alkilamīnus (metilamīnu, etil-

amīnu, 1849) un ogļūdeņražu ie-

gūšanu no halogēnalkāniem
nātrija klātbūtnē (1855):

R—X + 2Na + X—R -*

R—R 4- 2NaX

Reakcija nosaukta atklājēja
vārdā. Sintezējis etilēnglikohi
(1856), etilēnhlorhidrīnu un eti-

lēnoksīdu (1859), fenolu (1867),
etanolamīnu, izocianātus un

holīnu (1867). īstenojis aldoio

kondensāciju un krotono kon-

densāciju (vienlaikus ar A. Boro-

dinu, 1872).

4. dala
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Kušanas Viršanas
Formula Nosaukums

temperatūra, °C temperatūra, °C

CH, Metāns -182,5 -161,5

CH
3
CH

3
Etāns -183,3 -88,6

CH3CH2CH3 Propāns -187,7 -42,1

CH
3(CH2)2

CH
3

CH
3(CH2)3

CH
3

CH
3
(CH

2
)
4

CH
3

CH
3(CH 2

)
5
CH

3

CH
3(CH 2)6CH3

CH
3(CH2)7

CH
3

Butāns -138,4 -0,5

Pentāns -129,7 +36,1

Heksāns -94,0 + 69,0

Heptāns -90,6 +98,5

Oktāns -56,8 + 125,7

Nonāns -53,6 + 150,7

CH
3(CH2)8

CH
3

Dekāns -29,7 + 174,0
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Sintētiskās metodes. 1. Reaģējot halogenalkāniem ar nātriju
(A. Vircs, 1855):

2CH
3
CH

2
CI + 2Na r* CH

3
CH

2
CH

2
CH

3
+ 2NaCI

etilhlorids butāns

2. Hidrogenējot alkēnus un alkīnus:

CH
2
=CH

2
+ H

2
CH

3
—CH

3

etilēns etāns

4.14. att. Alkānu molekulas oglekļa atomu virknes uzbūve.

3. Karsējot karbonskābes vai to salus sarmu klātbūtne (kar-

bonskābju vai to sāļu dekarboksilēšana):

CH
3
COOeNa® + NaOH CH

4
+ Na

2
C0

3

nātrijaacetāts metāns

Alkānu reakcijas. Ar skābēm, bāzēm un oksidētājiem

ūdens šķīdumā alkāni nereaģē. Tiem raksturīgas aizvietošanas

reakcijas ar brīvajiem radikāļiem un sašķelšanas reakcijas aug-

stās temperatūrās.
1. Halogenēšana ar brīvajiem radikāļiem:

:a/ci: h* VQi t0
- 2 si.

H H H

h :c: h -1- .čt: —*- h : c«+ci :ci —— h:c : ci +£i •

• • -mci: •• • • ••

H H H

Metāns Metilradikālis Metilhlonds

Reakcija turpinās tik ilgi, kamēr reakcijas vidē ir brīvie

radikāļi (ķēdes reakcija). Metānam pakāpeniski reaģējot ar

hloru, iegūst tetrahlormetānu(tetrahloroglekli CC1
4
).

4. dala
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CH3CH3 + HONO2 CH3CH2NO2 � H2O

Etāns Nitroetāns

3. Alkanu (naftas ogļūdeņražu) pārvērtības temperatūrā ap

500 °C (naftas krekings). Šajā procesā satrūkst saites C—H un

C—C un rodas savienojumi ar mazāku molekulmasu. Naftas

krekingu plaši izmanto rūpnieciskajā organiskajā sintēzē un

dzinēju degvielu ražošanai.

Izšķir termisko un katalītisko krekingu. Termiskais kre-

kings noris 470—540 °C temperatūrā. legūst ogļūdeņražus, kuri

satur nestabilos nepiesātinātos savienojumus. Augstas kvali-

tātes benzīna iegūšanai nepieciešama tālāka pārstrādāšana.
Katalītiskais krekings noris katalizatoru (alumosilikātu) klāt-

būtnē 450—520 °C temperatūrā. legūst augstvērtīgu degvielu.
Katalītiskā krekingā notiek ne tikai ogļūdeņražu sašķelšanās,
bet arī izomerizācija. Nepiesātināto ogļūdeņražu šādi iegūtā
benzīnā ir mazāk nekā termiskā krekinga benzīnā.

4. Oksidēšana. Alkāni ar skābekli augstās temperatūrās

oksidējas (sadeg) par C0
2 un H

2O, un izdalās siltums.

CH
3(CH2)3

CH
3

+ 80
2

5C0
2

+ 6H
2
0 + 3532 kJ

pentāns

Oksidējot alkānus paaugstinātā temperatūrā ar gaisa skā-

bekli katalizatora klātbūtnē, rodas galvenokārt karbonskābes.

Kā starpprodukti rodas spirti un aldehīdi.

CH
3
CH

2
CH

2
CH

3
+ 40 2CH

3
COOH

butāns etiķskābe

Metāns CH
4

Metāns ir bezkrāsas gāze bez smakas. Tā kā dabā metāns

rodas, sadaloties augu un dzīvnieku organismiem bez gaisa

piekļuves, kā arī Zemes dzīlēs lēni sadaloties akmeņoglēm, to

sauc arī par purva vai raktuvju gāzi. Visvairāk metāna ir

dabasgāzē —tā tilpumdaļa var būt līdz 99 %. Metāns maisījumā
ar gaisu ulpumattiecībās 1:10 vai skābekli tilpumattiecībās 1:2

veido ļoti eksplozīvu maisījumu.
Metānu plaši izmanto par gāzveida kurināmo un rūpnie-

ciskajā sintēzē. No metāna iegūst acetilēnu, kvēpus (tipogrāfi-

jas krāsām, pildvielām gumijas rūpniecībā), halogēnatvasinā-

jumus un citus savienojumus.

CH
4

>100° °c
> C + 2H

2

2CH
4

*1500 °C
> HC=CH + 3H

2

acetilēns

Fridrihs Bergiuss (1884-
-1949) bija vācu ķīmiķis tehno-

logs. Izstrādājis metodi benzīna

iegūšanai, hidrogenējot paaug-
stinātā spiedienā sasmalcinātas

akmeņogles un koksa ražošanas

atlikumus (1913). Nobela prē-
mija 1931. gadā.
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4.6.2. Alkēni

Alkēni (olefmi) ir nepiesātinātie ogļūdeņraži ar vienu

dubultsaiti molekulās. Oglekļa atomi tajās veido vai nu

taisnas, vai sazarotas virknes.

Alkēnu homoloģiskās rindas vienkāršākais pārstāvis ir eti-

lēns. Katrs nākamais rindas loceklis atšķiras par vienu meti-

lēngrupu.

H H

\ X
C . C 116°

A \\
108 pm\ \ 133 pm

4.15. att C—C un C—H

saišu garumi etilēnamo-

lekulā.

X=C. H-C=C-C-H H-C=C-C-C-H

H H 111 I I I I
HHHH H H H

Etilēns Propēns Butēns-1

Alkēni ir bezkrāsas savienojumi. Homoloģiskās rindas pir-
mie četri pārstāvji ir gāzes, tālākie -šķidras vai cietas vielas

(sk. 4.7. tab).
Etilēna molekula ir planāra, t.i., visi atomi atrodas vienā

plaknē (sk. 4.15. att.).

Dubultsaite apgrūtina molekulas daļu pagriešanos, tāpēc
pastāv stabili cis un trans izomēri. Lai molekulas atsevišķas
daļas pagrieztu vienuattiecībā pret otru, jāpārrauj n saite.

4.7. tabula

Alkēnurindas ogļūdeņraži

4. dala
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Kušanas Viršanas
Formula Nosaukums

temperatūra, °C temperatūra, °C

CH
2

== CH2 etilēns -169,5 -103,8

CH
3
CH=CH

2

CH
3
CH

2
CH =CH

2

CH3 CHS

>=C<
H H

propēns

butēns-1

-185,2

-130,0

-47,7

-6,4

cis-butēns-2 -139,3 3,7

CH
3

H

>c=c<
H CH

3

trans-butēns-2 -105,8 0,9

CH,C —CH
2

I
CH

3

2-metilpropēns-l -140,7 -7
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legūšanas metodes. 1. Ūdens atšķelšana no spirtiem (dehid-
ratacņa):

k. H,SO, ; t°

rCH
2

CH
2

OH — — CH
2
=CH

2 � H2O

Etilspirts Etilēns

2. Halogēnūdeņražu atšķelšana no halogēnalkāniem:

CH
3
CHCH

2 Cl* KOH CH
3
CH=CH2 +KCI+ HOH

H

1 -hlorpropāns Propēns

3. Rūpniecībā alkēnu rindas ogļūdeņražus (etilēnu, pro-

pēnu, butēna izomērus v.c.) iegūst naftas termiskā krekinga
rezultātā. Rūpnieciska nozīme ir arī alkānu dehidrogenēšanai.

H;H2
CH

2 H CH
2
=CH

2 . H 2

Etāns Etilēns

Alkēnu reakcijas. Alkēniem raksturīgas pievienošanas

reakcijas C=C saitei. Šajās reakcijās % saite pārtrūkst.
1. Alkēni katalizatora klātbūtnē pievieno ūdeņradi (hidroge-

nēšana):

CH
2
=CH

2 + H- H—- H-CH
2
-CH

2
— H

Etilēns Etāns

2. Alkēni viegli pievieno halogēnu:

CH
2
=CH2 � Br- Br—— Br~CH

2
-CH

2
- Br

\
s

2 -dibrometāns

3. Halogēnūdeņražu pievienošana:

CH
2 =CH

2 - HBr— H-CH2
-CH

2
-Br

Brometāns

Nesimetriskajos alkēnos dubultsaite ir polarizēta un pro-

tons pievienojas vairāk hidrogenētajam, bet halogēns - mazāk

hidrogenētajam oglekļa atomam (V. Markovņikovs, 1870).

Vladimirs Markovņikovs
(1837-1904) bija krievu ķīmiķis
organiķis. Veicis pētījumus par

organiskās ķīmijas teorētiskam

problēmām, organisko sintēzi un

naftas ķīmiju, kā arī spirtu un

taukskābju izomēriju (1862—
1867), noskaidrojis, ka halogēn*
ūdeņraži pievienojas nesimetris-

kajiem alkēniem (1869, Mar-

jaun
u

vieiu grupu organiskajā
ķīmijā - naftēnus (ciklopentāns,
čikloheksāns un to homologi).

4. dala
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Nikolajs Pri|ežajßvs
(1877-1944) bija krievu ķīmiķis
organiķis. Pētījis epoksisavie-

nojumu iegūšanu, oksidējot oie-

fīnu divkāršo saiti ar benzoil-

peroksīdu (1909, Priļežajeva
reakcija). Noskaidrojis, ka alkil-

grupas pie divkāršas saites šo

reakciju veicina, bet konju-

gētās dubultsaites -apgrūtina.

/-<
BO c c

CH3 -»-CH=CH
2 + H-Br — CH

3
-CH-CH

2-H

Br

Propēns 2 -brompropāns

4. Alkēnu hidratāclja (ūdens pievienošana) notiek paaug-

stinātā temperatūrā katalizatoru (ZnCl_, H
2
S0

4) klātbūtnē:

H2SO, ,t°
CH

2
=CH

2
+ HOH - > H -CH

2
-CH2

-OH

Etanols

(etilspirts j

5. Oksidēšanas reakcijas. Etilēns un tā homologi ar kālija
permanganātu ūdens šķīdumos veido glikolus (J. Vāgners,
1895).

KMnO/ /OH®
CH

2
=CH

2
+o *H

2
O HO -CH

2
-CH

2-OH

Etilēnglikols

Ar gaisa skābekli katalizatora klātienē etilēns oksidējas
daļēji (N. Priļežajevs, 1909).

Kat., 2.350 °C ,
2CH

2
=CH

2
+02

— — 2CH
2
-CH

2

0

Etilēnoksīds

6. Polimerizācijas reakcijas. Ja viena alkēnu molekula pie-
saistās otrai un tai savukārt nākamā monomēra molekula,
veidojas garas oglekļa atomu virknes - lielmolekulārie savieno-

jumi. To elementsastāvs atbilst monomēraelementsastāvam.

Polimerizācijas vispārīgā shēma:

nA—�(-A-).

monomēra polimērs

?iCH
2
=CH_ (—CH2

—CH
2—)„

etilēns polietilēns

Sīkāk par polimerizācijas reakcijām sk. 4.15. nodaļu.

Etilēns CH
2
=CH

2

Etilēns ir bezkrāsas gāze. Slikti šķīst ūdenī, labāk spirtā un

dietilēterī. Etilēnu rūpniecībā iegūst no naftas krekinga un

pirolīzes gāzēm (savienojumi, kuri rodas, ogļūdeņražus sašķe-

ļot augstās temperatūrās).

4. dala
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Etilēns ir svarīga izejviela rūpnieciskajā organiskajā sintēzē

(etanols, etilēnglikols, stirols, motordegviela v.c), plastmasu

rūpniecībā un sintētiskā kaučuka ražošanai.

4.6.3. Aikadiēni

Alkadiēni ir nepiesātinātie ogļūdeņraži, kuru moleku-

lās ir divas dubultsaites.

Alkadiēnos dubultsaišu savstarpējais novietojums var būt

dažāds. Atkarībā no tā diēnus iedala trīs grupās. Piemēram,
saišu novietojums pentadiēnā C 5H

8
var būt šāds:

CH
2
-C=CH—CH

2
—CH

3
kumulētie* diēni

pentadiēns-1,2

CH
2
=CH—CH=CH—CH

3
konjugētie** diēni

pentadlēns-1,3

CH
2
=CH—CH

2
—CH =CH

2
izolētie diēni

pentadiēns-1,4

Konjugēto diēnu molekulās (starp dubultsaitēm atrodas

viena vienkāršā saite) dubultsaitesatrodas trans stāvoklī attie-

cībā pret vienkāršo saiti. Piemēram, butadiēna-1,3 molekulā

saites Cl—C2
un C 2— ir garākas nekā dubultsaite etilēna

molekulā, bet saite C 2— - īsāka nekā o saite etānamolekulā.

Daļēja saišu garumu izlīdzināšanās saistīta ar dubultsaišu kon-

jugāciju (sadarbību) (sk. 4.16. att.).

4.16.att. Saišu garumi un dubultsaišu trans novietojums butadiēna-1,3
molekulā.

Alkadiēnu rindas pirmie pārstāvji ir bezkrāsas gāzes vai

šķidrumi ar asu smaku (sk. 4.8. tab.).

*No latiņu valodas vārda cumulatio - savākšana, sakopošana.
**No latīņu valodas vārda coniugare -saistīt, sajūgt.

4. dala
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Daži alkadiēnurindas ogļūdeņraži

Sergejs Ļebedevs (1874—
1934) bija krievu ķīmiķis
organiķis. Pētījis nepiesātināto
ogļūdeņražu polimerizācijas, izo-

merizācijas un katalītiskās hid-

rogenēšanas procesus (1908—

1913). Izstrādājis katalrtisku

metodi butadiēna-1,3 iegūšanai

no etanola (1926-1928). Poli-

merizējot butadiēnu Na klāt-

būtnē, ieguvis sintētisko kau-

čuku. Izstrādājis butadiēnkau-

čuka rūpnieciskās ražošanas

metodi (1932).

legūšanas metodes. 1.Dehidrogenējot alkanus, alkšņus vai

naftas krekinga gāzu dažādasfrakcijas (C 4 un C 5) paaugstinātā
temperatūrā katalizatoru klātbūtnē.

CH
3
—CH

2
—CH

2
—CH

3

butāns

CHI= Cb"tēns H

l

2
~CH3 kat

'
ftļ6Q

CH
2
=CH-CH =CH

2
+H

2

butadiēns-1,3

CH
3
-CH=CH-CH

3

butēns-2

CH
3
-CH-CH

2
-CH

2

y

CH
3

6

2-meUlbutāns ļ ™~ a.BOO»C

CH
2
=C-CH =CH

2
+ H

2

CH
2
=CH-CH

2
-CH

3 [ |
CH,

2-metilbutadiēns-1,3
2-metilbutēns-l /

2. Etilspirta termiskā apstrādē, laižot spirta tvaikus 450 °C

temperatūrā pār katalizatoru maisījumu (S. Ļebedevs, 1932):

2CH
3
CHjOH

A1,0,-a>Ov*lMgQ-za0,*450-c
ch

2
-CH-CH=CH

2
+

etilspirts butadiēns-1,3

+ 2H
2
0 +H

2

Alkadiēnureakcijas. Alkadiēniemraksturīgas pievienoša-
nas reakcijas. Ar konjugētajiem diēniem galvenokārt noris 1,4-

-pievienošanās. Nelielos daudzumos rodasarī 1,2- pievienošanās

produkts.

4. dala
i

Formula Nosaukums
Kušanas tem-

peratūra, °C

Viršanas tem-

peratūra, °C

CH
2
=C=CH-CH

3

CH
2
=CH-CH=CH

2

CH
2
=C-CH=CH

2

CH
3

Butadiēns-1,2

Butadiēns-1,3 ((iivinils)

2 -metilbutadiēns-1,3

-136,3

-108,9

-145,9

-10,3

-4,5

34,1

(izoprēns)
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1. Halogenējot alkadiēnus-1,3, viegli veidojas 1,4- vai 1,2-di-

halogēnalkēni:

CH
2
=CH-CH=CH

2 � Cl
2 —p-CH2-CH=CH-CH2

Cl Cl

1, 4-dihlorbutēns-2

CH
2
-CH-CH=CH2

Cl Cl

l^-dihlorbutēns-S

2. Polimerizācijas reakcijas. Alkadiēnu-1,3 polimerizācija
notiek pēc radikāļmehānisma (sk. 4.15. nodaļu):

R. � CH
2
=CH-CH=CH2

—-~ R-CH
2
-CH=CH-ČH

2

R-CH2
-CH=CH-ČH2 � CH

2
=CH-CH=CH

2
—*-

—— R~CH2
-CH=CH-CH

2
-CH

2
-CH=CH-ČH

2 �nCHfCH-CH«CH2
—-

—*- R-CH
2
-CH=CH-CH2-[CH2

-CH-CH-CH
2

CH=CH-CH=CH2

Brīvie radikāļi šajā reakcijā rodas peroksīdu iedarbībā vai

nātrija klātbūtnē. Polimerizācijas reakcija ir pamatā sintētiskā

kaučuka iegūšanai.

Butadiēns-1,3 (divinils) CH
2
= CH—CH=CH

2

Svarīga izejviela sintētiskā kaučuka (butadiēnkaučuka),
lateksa (sintētisko polimēru koloidālas sistēmas ūdenī) un

plastmasu ražošanai.

2-metilbutadiēns-1,3 (izoprēns) CH
2
=C—CH =CH

2

CH
3

Izoprēns kā struktūrelements sastopams svarīgos dabaspro-
duktos, piemēram, dabiskā kaučuka, terpēnu un karotīnu mo-

lekulās. Izejviela sintētiskā kaučuka ražošanai.

Dabiskais kaučuks (C5
H

B
)
n

Dabisko kaučuku iegūst no kaučukkoka (hevejas) piensu-
las -lateksa, kas satur līdz 35% kaučuka. Lateksu koagulē
ar skābēm vai karsējot un iegūst jēlkaučuku (molekulmasa

150000-500000). Apstrādājot jēlkaučuku ar sēru (vulkanizācijas

process), iegūst gumiju -materiālu ar lielu elastību, triecien-

izturību un nodilumizturību.Vulkanizācijas procesā sēraatomi

sasaista kaučuka molekulas citu ar citu. Piemēram, butadiēn-

kaučuka vulkanizācijas procesā 140-180 °C temperatūrā rodas

Jau 11. gs. Dienvidamerikas

indiāņi rituālajai bumbas spēlei
lietoja kaučuka bumbas. Indiāņu
valodā caoutchouc nozīmē

raudošais koks. Eiropā kaučuks

nonāca 1738. gadā, kad
Š. dc Kondamīns iesniedza Parī-

zes ZA dabiskā kaučuka parau-

gus un ziņojumu, ka to var

iegūt no Brazīlijas hevejas.
Dabiskā kaučuka pirmo rūpnie-
cisko izmantošanu atkiāja
Č. Makintošs (1823), izgudro-
dams ūdensnecaurlaidīgu au-

dumu. Vulkanizāciju ar sēru

atklāja K. Gudjers (1839). Dabis-

kā kaučuka termiskās sadalī-

šanās produktos izoprēnu atrada

K. Viljamss (1860) un G. Bu-

šards (1857). Kaučuka struktūru

noskaidrojis vācu ķīmiķis
H. Štaudingers (1924), parādot,
ka tas ir lineārs izoprēna
polimērs. Svarīgākais kaučuk-

augs ir Brazīlijas heveja, no

kura iegūst līdz 95 % pasau-

les dabiskā kaučuka produk-
cijas.

4. dala
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ķīmiskās šķerssaites kaučuka lineāro makromolekulu starpā
un izveidojas telpiskas struktūras polimērs.

i s

CH
2
-CH-CH-CH

2
-CH

2
-CH=CH-CH

2

S

• • • -CH
2
-CH-CH-CH

2
-CH

2
-CH==CH-CH

2
-

I

Dabiskā kaučuka makromolekuluveido izoprēna molekulas

(to skaits var sasniegt 2200). Noskaidrots, ka dabiskā kaučuka

makromolekulāmir stereoregulāra telpiskā orientācija -pirmā
un ceturtā —CH

2
— grupa atrodas dubultsaišu vienā pusē, ti.,

cis konfigurācijā.
Kaučuka paveids ir gutaperča, kurā molekulas telpiskā vei-

dojuma pamatā ir trans konfigurācija.
Dabiskais kaučuks ir izejviela riepu, cauruļu, izolācijas

materiālu un plaša patēriņa priekšmetu ražošanai. Par pild-
vielu gumijas ražošanai izmantokvēpus.

Sintētisko kaučuku, kuru

iegūst polimerizējot butadiēnu

W

k'S S

TosaalmS
atvasināts no butadiena un nāt-

rija vārdu pirmajiem diviem

burtiem.

Sintētiskie kaučuki

Tos iegūst, polimerizējot butadiēnu-1,3, izoprenu, hloro-

prēnu un citus monomērus pēc brīvo radikāļu vai jonu mehā-

nisma (sk
-
4

-
15

-
nodaļu).

Sintētiskos kaučukus, kuriem piemīt specifiskas īpašības,

iegūst, kopolimerizējot (kopēji polimerizējot) diēnus ar stirolu,
akrilnitrilu, izobutilēnu v.c. (sk. 4.15. nodaļu).

4.6.4. Alkīni

Alkīni (acetilēnogļūdeņraži) ir nepiesātinātie ogļūdeņ-

raži, kuru molekulās ir trīskārša saite.

Vienkāršākais alklnu pārstāvis ir acetilēns (HC=CH), un tā

nosaukumu bieži lieto visas šo savienojumu homoloģiskās
rindas apzīmēšanai.

Alkīnu rindas pirmie locekļi ir gāzes, sākot ar C 5H
8
-šķid-

rumi, tālākie - cietas vielas (sk. 4.9. tab.). Visi alkīni ir bez-

krāsas savienojumi.

4. dala
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4.9. tabula

AlMnurindas ogļūdeņraži

Acetilēna molekulaiir lineāra uzbūve. Attālumistarp C—C

atomiem, kurus saista trīskāršās saites, ir ievērojami
mazāki nekā starp oglekļa atomiem, kas saistīti ar

vienkāršajām un divkāršajām saitēm (sk. 4.17. att.).

legūšanas metodes. 1.Rūpniecībā acetiiēnu iegūst no me-

tāna, karsējot to augstā temperatūrā (pirolīzes reakcija):

2CH
4

HC =CH + 3H
2

2. Acetiiēnu iegūst no kalcija karbīda reakcijā ar ūdeni:

CaC
2

+ 2H
2
0 -HC=CH + Ca(OH)2

No kalcija karbīda acetiiēnu iegūst rūpniecībā un laboratorijā.

Alkīnu reakcijas. Alkīniem raksturīgas elektrofilās un

nukleofilās pievienošanas reakcijas, kā arī oksidēšanas un poli-
merizācijas reakcijas.
Elektrofilās pievienošanas reakcijas

1.Hidrogenēsana. Ūdeņraža pievienošana notiek pakāpe-
niski katalizatoru klātbūtnē:

H H

H-OC-H �H2
H-C=C-H

+

H-C-C-H
II li
HH H H

Acetilēns Etilēns Etāns

2. Halogenēšana. Halogēna pievienošana notiek pakāpeniski
divās stadijās:

4.17. att. C—C un C—H

saišu garumi acetilēna
molekulā.

Br Br

H-C=C-H + Br, —H-C=C-H -i-H-C-C-H
II II

Br Br Br Br

1,2-dibrometilēns 1,1,2,2 -tetrabrometāns

4. dala
>

Formula Nosaukums
Kušanas tem-

peratūra, °C

Viršanas tem-

peratūra, °C

HC =CH Acetilēns -80,8

(170 kPa)
-101,5

-83,8

HC=C—CH3

HC=C—CH
2
CH

3

CH
3
—C-=C—CH

3

Propīns -23,3

Butīns-1 -122,5 +8,6

Butāns-2 -32,3 +27,2
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3. Halogēnūdeņraža pievienošana. Reakciju veicina kataliza-

tori -vara vai dzīvsudraba sāļi.

H3C—C=C-H + HCI —— H3C—Ģ=C-H
Cl H

Propīns 2-hlorpropēns-1

Nukleofilās pievienošanas reakcijas
1. Hidratācija. Katalizatora klātbūtnē acetilēns pievieno

ūdeni (M. Kučerovs, 1881):

H

h2so4 r f~
r"\

n
HC=CH � H

2O «- H-C=CHOH H-C-C^
I I X

H

H J H

Vinilspirts Acetaldehīds

(nestabils savienojums)

2. Karbonskābju pievienošana. Acetilēns reakcijā ar etiķ-
skābi veido vinilacetātu:

HC=CH � HOOCCH3 HCH=CH-OCCH
3

II
0

Etiķskābe Vinilacetāts

Vinilacetāts ir svarīga izejviela polivinilacetāta ražošanai.

3. Ciānūdeņraža pievienošana. Alkīniem reaģējot ar ciān-

ūdeņradi katalizatora klātbūtnē, rodas nitrili:

� HCN
Kat

* HCH=CHCN

Akrilnitrils

(vinilcianīds )

Akrilnitrils ir svarīga izejviela sintētiskās šķiedras - nit-

rona un butadiēnnitrilkaučukaražošanai.

4. Oksidēšanas reakcijas. Acetiiēnu oksidējot ar kālija per-

manganātu ūdens šķīdumā, atkarībā no reakcijas apstākļiem
rodas dažādi produkti:

HC =CH HOOC—COOH

skābeņskābe

u°Uco
2

Mihails Kučerovs (1850—

1911) bija krievu ķīmiķis
organiķis. Galvenie pētījumi par

nepiesātinātiem ogļūdeņražiem.
1881. gadā atklājis acetilēna

un tā atvasinājumu hidratācijas
metodi (Kučerova reakcija). Me-

tode ir pamatā acetaldehīda un

etiķskābes rūpnieciskai ieguvei.
Kučerova reakcijā par kata-

lizatoriem izmanto Hg, Mg, Zn

vai Cd sāļus.

4. dala
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Liela praktiska nozīme ir acetilēna pilnīgai sadegšanai
skābeklī:

2HC =CH + 50_ 4C0
2

+ 2H
2
0 + Q

Acetilēnaun skābekļa liesmas temperatūra sasniedz 3150 °C,

un to izmanto metālu griešanai un metināšanai.

5. Polimerizācijas reakcijas. Katalizatoru klātbūtnē aceti-

lēns var veidot dimērus, cikliskus trimērus un citus polimerizā-

cijas produktus.
Acetilēna dimerizācija:

r ļ
HC=CH � HC=CH H

2
C=CH—C==CH

i J
Vinilacetilēns

Vinilacetilēns ir izejviela sintētiskā kaučuka ražošanai.

Acetilēna ciklotrimerizācij a:

CH >500 °C; kat.
* iii —— L 0

CH

Benzols

Acetilēns HC =CH

Acetilēns ir bezkrāsas gāze, gandrīz bez smakas. Acetiiēnu

uzglabā balonos, kas pildīti ar porainu masu un acetonu, kurā

acetilēns zem spiediena labi šķīst. Sašķidrināts acetilēns bez

šķīdinātāja ir eksplozīvs.
Acetiiēnuplaši lieto metālugriešanai un metināšanai. Aceti-

lēns ir izejviela daudzuorganisko savienojumu sintēzēm. No tā

ražo etiķskābi, monomērus polimēru ražošanai (vinilhlorīdu,
akrilnitrilu v.c), izejvielas sintētiskā kaučuka ražošanai (hloro-
prēnu, vinilacetilēnu) un dažādus šķīdinātājus (1,2-dihloreti-

lēnu, 1,1,2-trihloretilēnu, 1,1,2,2-tetrahloretānu v.c).

4.6.5. Alicikliskie savienojumi

Ogļūdeņražus ar ciklisku uzbūvi, kuru īpašības ir ļoti
līdzīgas vaļējas virknes ogļūdeņražiem, saucparaliciklis-

kiem savienojumiem.

Oglekļa atomi ciklā saistīti vai nu ar vienkāršam, vai div-

kāršām saitēm.

Pēc oglekļa atomu skaita ciklā izšķir trīslocekļu, četrlo-

cekļu, pieclocekļu un daudzlocekļu alicikliskos savienojumus.
Tiem iespējama molekulu telpiskā izomērija (sk. 4.2.2. iedaļu).

4. dala
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Cikloalkānu molekulās oglekļa atomi saistīti tikai ar

vienkāršajām saitēm.

Cikloalkēni un cikloalkadiēni var saturēt vienu vai divas

dubultsaites. Piemēram:

H H H

H-ģ c-CH3
H-C

5
_C^CH3 q—CH3

T 1 4ļ H 2 N *2
H"—C. H H—Cv X—H H —C\ H

H H HH 3 H H3 H

Metilciklopentāns 1 -metilciklopentēns -1 1 - metilciklopentadiēns-1,4

Alicikliskie savienojumi irbezkrāsas gāzes vai šķidrumi (sk.
4.10. tab.).

4.18. att Tetraedriskā

leņķa deformācija ciklo-

propāna molekulā (salī-

dzinājumā ar metāna

saišu leņķiem).

4.10. tabula

Vienkāršākie cikloalkānurindas ogļūdeņraži

Ciklopropāna un ciklobutāna molekulas līdzīgas regulāram
trijstūrim un kvadrātam, kuros saišu leņķi ciklā 60° un 90°.

Šie leņķi ievērojami atšķiras no oglekļa atoma tetraedrisko

saišu leņķa (109°28'). Ar tetraedriskā leņķa deformāciju izskaid-

rojama ciklopropāna un ciklobutāna cikla mazā stabilitāte (sk.
4.18. att.).

Ciklopentāna un cikloheksāna molekulas veido regulāru

piecstūri un sešstūri, kuru iekšējie saišu leņķi tuvojas tetraed-

riskajam. Stabilāka ir cikloheksāna molekula, kurai iespējami
divi konformēri (sk. 4.2.2. iedaļu). Leņķi starp C—C saitēm

šajās formās atbilst 109°28\

4. dala
ļ »

Kušanas tem- Viršanas tem-
Formula Nosaukums

peratūra, °C peratūra, °C

Ciklopropans -127,4 -33,9

□ Ciklobutāns -90,2 + 12,9

Ciklopentāns -93,8 49,3

O Cikloheksāns +6,5 80,7
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legūšanas metodes. 1. Ciklopropānus un ciklobutānus

iegūst no 1,3-dihalogēnalkāniem, iedarbojoties uz tiem armetā-

liem (Zn, Mg).

BrCH 2CH2CH2
Br

�
Zn — /\ + Znßr

2

IjS-dibrompropāns Ciklopropans

2. Ciklopentānu un cikloheksānu iegūst no naftas pārstrā-
des produktiem. Cikloalkānus, kurus iegūst no naftas, sauc arī

par naftēniem. Sintētiski cikloheksānu iegūst no benzola,
paaugstinātā temperatūrā un katalizatora klātbūtnē pievieno-

jot tam ūdeņradi.

0 * 3H> — 0

Cikloalkānu reakcijas. Cikloalkānu ķīmiskās īpašības
atkarībā no cikla lieluma ir līdzīgas alkēnu vai alkanu ķīmis-
kām īpašībām. Tā, piemēram, ciklopropānam raksturīgas pie-
vienošanas reakcijas, ciklobutānam-aizvietošanas reakcijas.
Cikloalkāniem ar 5 un 6 oglekļa atomiem ciklā ķīmiskās īpašī-
bas līdzīgas alkānu ķīmiskajām īpašībām: tos var hlorēt nitrēt

un sulfurēt.

H
v
/V H � Br

2

18 °C
» BrCH2

CH
2
CH

2
Br

>—X
H H 1,3-dibrompropāns

Ciklopropans

HH H H

c—cir c—c-ci

ĪTI \% ĻH+
HCI

\\' n

h H H

Ciklobutāns Hlorciklobutāns

Cikloheksānu katalītiski dehidrogenējot, iegūst benzolu.

/CH2 CH
H2 2 Pd ; 3oo°C

1 i *- I II + 3H
2

H2 2 HC^_
CH 2

Cikloheksēns Benzols

4. dala
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Cikloheksāns
O

Cikloheksāns ir bezkrāsas šķidrums. Izmanto par šķīdinā-
tāju un par izejvielu organiskajā sintēzē. No ciķloheksāna

iegūst cikloheksanonu, cikloheksanolu un adipīnskābi - sva-

rīgu izejvielu poliamīdu iegūšanai.

Fridrihs Augusts Kekuli

(1829-1896) bija vācu ķīmiķis

organiķis. 1857. gadā vienlaikus

ar A. V. H. Kolbi viņš pierādīja,
ka oglekļa atomi ir četrvērtīgi un

ka tie spēj savstarpēji savie-

noties, veidojot virknes. Pa-

rādījis, ka piesātinātajos ogļ-

ūdeņražos ar n oglekļa atomiem

tieši saistīti 2/I+2 ūdeņraža

atomi (1858). leteicis benzola

struktūrformulu (1865). Tādējādi
bija iespējams izskaidrot arī

naftalīna,antracēna, fenantrēna,

piridīna, hinolīna un citu sa-

vienojumu un to atvasinājumu
uzbūvi (aromātisko savienojumu
struktūrteorija). Pētījis azosavie-

nojumu un diazosavienojumu
uzbūvi (1866) un acetaldehīda

krotono kondensāciju.

4.19. att. Benzola mole-

kulas C—C un C—H

saišu garumi.

4.6.6. Arēni

Aromātisko ogļūdeņražu (arēnu) molekulās ir viens

vai vairāki benzola cikli. Arēnu raksturīgākais pārstāvis
ir benzols.

Benzols un tā tuvākie homologi ir bezkrāsas šķidrumi (sk.
4.11. tab.). Ūdenī šķīst maz, bet labi - organiskajos šķīdinātājos.
Benzols un tā homologi labi šķīdina taukus, eļļas, sveķus un

kaučukus.

Benzolamolekula ir pilnīgi simetriska, un seši oglekļa atomi

veido regulāru sešstūri (C—C saišu garumi ir vienādiunatbilst

139 pm) (sk. 4.19. att.).

4.11. tabula

Arēnurindas ogļūdeņraži

4. dala
*

Kušanas tem- Viršanas tem-
Formula Nosaukums

peratūra,
D

C peratūra, °C

0 Benzols 5,5 80,1

Cr
CH3

Toluols -95,0 110,6

ĢT
CHl

CH3

o-ksilols -29,0 144,4

m-ksilols -53,6 139,1

»,C&CH
3

Qr
CH_CHs

p-ksilols 13,3 138,4

Kumols -96,9 152,4

Or
CH=CH'

Stirols -30,6 145,2
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Benzolaciklu veidooglekļa atomi sp
2 hibridizācijas stāvoklī.

Katrs oglekļa atoms veido trīs a saites, kuras atrodas vienā

plaknē. Katram oglekļa atomam bez tam vēl ir vienap orbitāle,
kura ir perpendikulāra benzola gredzena plaknei. Sešup orbi-

tāļu pārklāšanās rezultātā radusies cikliska, noslēgta n elektro-

nu sistēma, kura saista visus sešus oglekļa atomus (sk. 4.20.

att.). n elektronu blīvums visās C—C saitēs ir izlīdzināts, un

atsevišķas divkāršās saites nepastāv.

4.20. att. π elektronu sistēmas veidošanās (a) un π elektronu blīvuma

sadalījums benzolamolekulā(b).

4.21. att. Benzola struk-

tūrformulas attēlojums.

Lai parādītu, ka neaizvietotam benzolam visas C—C saites

ir vienādas, struktūrformulu attēlo ar sešstūrī ievilktu apli (sk.
4.21. att.). Aplis apzīmē n elektronu delokalizāciju un n saišu

izlīdzināšanos. Lietojot Kekulē formulu ar trim dubultsaitēm,

jāpatur prātā saišu īpatnības arēnu sistēmās.

legūšanas metodes. 1. Rūpniecībā viena no galvenajām
arēnu ieguves metodēm ir akmeņogļu sausā pārtvaice, kurā

iegūst benzolu, toluolu, ksilolu, naftalīnu, antracēnu v.c.

2. Naftas «aromatizācija»:

H2C CH2 «300 °c /Pt HC CH

I I
30U L/

* I II + 3H
2

H
2
C ,*CH2

CH
2

CH

Cikloheksāns Benzols

/
CH3 JQ XH

3
H 2

CT CH2-CH 3 «500 °C/At20 3+ Cr20
3

C

| | — I II
� 4H2

H2C CH2 HC.

CH2 CH

Heptāns Toluols

4. dala
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3. Acetilēna un tā atvasinājumu trimerizācija:

HC
+ ļjjH °C/C akt. HC CH

CH /CH
CH

Acetilēns Benzols

Arēnu reakcijas. 1. Benzola sistēmai raksturīgas elektro-

Glās aizvietošanas reakcijas (SE) pie cikla oglekļa atomiem:

Frīdela—Kraftsareakcija
ir arēnu alkilēšana un acilēšana

ar alkilhalogenīdiem un karbon-

skābju halogenīdiem vai anhidrī-

diem katalizatoru, t. s. Lūisa

skābju klātbūtnē {AICĻ, FeCI,,
SnCIJ. Katalizatori veicina

organisko katjonu veidošanos

0

IL
(R® un R — C®). kas tālāk

reaģē ar arēnu:

RCI R©
-AICI

4
©

Ū
6

H
6

Ū
6

H
5

R

AICU©-^AICI3

7 V

I II * Br
2

-~- I II + HBr Halogenēšana

H^c^
c
/

c
vH h Ĉ<^c (bromēšana)

H H

Brombenzols

H H

H^-c-H

h
2so,/SooC

H-cA:-no *

I II � HON02
-

J
—

t
*~ 1 II � H

2
O Nitrēsana

H A
Nitrobenzols

H H

H-c^-c-H

80 .c

H-c^c-SO'H

I II � HOSO3H *> I II � H2O Sulfurēšana

H''S:-" X
H H-' V>-^H

A H

Benzolsulfoskābe

? fl ru r,
AIC'3

-

f S
v.,

Alkilēšana
I » � CH3CI ~- I fl � HCI (Frīdela- Kraftsa

H
> X

H
V

H reakcija)

H H

Toluols

2. Pievienošanās reakcijas benzola sistēmai norisinās tikai

īpašos apstākļos: saules gaismā benzols pievieno halogēnus,
katalizatoru klātbūtnē - ūdeņradi.

4. dala
.
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H H H

H C H
H
x
V/H

i h
Ni;t° H-C C-H

I II � OH2 HlI ļ,
Hidrbgenēšana

H H H

Cikloheksāns

H H Cl

H C H

Cļ V/H

h j Fotokīmiskā

ļ■ Jl * dLl2
C[ » ' H hlorēšana

«'V "
H W

H Cl H

Heksahlorcikloheksāns

3. Oksidēšanās reakcijas. Benzola homologi viegli reaģē ar

skābekli. Tā, piemēram, ar kālija permanganātu oksidējas
metilarēnusānvirkne un veidojas arēnmonokarbonskābes.

0

ll_
KMn0 4 /t°

C H

QT �30 ——*- Qf * h
2
o

Toluols Benzoskābe

Orientācija benzola gredzenā. Aizvietotāji benzola gre-

dzenā būtiski mainaarēnu reaģētspēju. Aizvietotājus var ieda-

līt divās grupās.
Pirmā veida aizvietotāji orientē nākamo aizvietotāj-

grupubenzola gredzena orto un para vietās. Pie tiem pie-
der elektrondonorie (D) aizvietotāji: alkilgrupas, halo-

gēnu atomi, hidroksilgrupa v.c.

Otrā veida aizvietotāji virza nākamo aizvietotājgrupu
meta stāvoklī. Pie otrā veida aizvietotājiem pieder

elektronakceptoras (A) grupas: nitrogrupa, sulfogrupa,

karboksilgrupa v.c. (sk. 4.12. tab.).

Halogēnbenzolos halogēna atoms veicina orto izomera un

para izomēra veidošanos.

Br Br Br

H2SO4 /20° C f^k^No2 J\

O * hon°
2 (Qtš*j

-h2o
» v * n

N0
2

Brombenzols o-nitrobrombenzols p-nitrobrombenzols

Saris Frīdels (1832-1899)
bija franču ķīmiķis organiķis un

mineralogs. Sintezējis aceto-

fenonu(1857), pienskābi (1861),
glicerīnu (1873). leguvis pirmos
silīcijorganiskos savienojumus.
Kopā ar Di Kraftsu atklājis
arēnu alkilēšanas un acerē-

šanas reakciju (1877).

Džeimss Kraftss (1839—
1917) bija amerikāņu ķīmiķis.
Kopā ar Š. Frīdelu pētījis
silīcijorganiskos savienojumus
un atklājis, ka titāns un silīcijs
ir četrvērtīgs (1863).

4. dala
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4.12. tabula

Svarīgāko aizvietotāju iedalījums

Nitrobenzolānitrogrupa veicina meta izomēra veidošanos.

Maikls Faradējs (1791-
-1867) -angļu fiziķis un ķīmiķis.
Viņš ieguvis benzolu no apgais-
mošanas gāzes nogulsnēm (1825)

un pirmais sašķidrinājis hloru,

sērūdeņradi, ogļskābo gāzi,
amonjaku (1823). leguvis sc un

/?-naftslīnsulfoskābes (1826).
Pētījis arī elektriskās strāvas

plūšanu caur skābju, sārmu un

sāļu šķīdumiem un atklājis elek-

trolīzes kvantitatīvās likumsaka-

rības starp elektrības daudzumu,

vielas masu un tās ķīmisko dabu

(1833—1836).

Ni N02

Nitrobenzols m-bromnitrobenzols

6N0
2

N02

a- x-a

H
2
S04 /90° C

� HON0
2 (kuposa) — »-

-2

m- dinitrobenzols

Benzols ļ^j)
Benzols ir bezkrāsas šķidrums ar raksturīgu smaržu, deg ar

kūpošu liesmu. Benzolu izmantopar tauku, eļļu, laku, kaučuka

un polimēru šķīdinātāju. Piedeva dzinēju degvielām (paaug-
stina oktānskaitli). Benzols ir svarīga izejviela ķīmiskajai liel-

rūpniecībai krāsvielu, ķīmisko šķiedrvielu, ārstniecības vielu,

mazgāšanas līdzekļu un sintētisko kaučuku ražošanā.

Tolaols Lļj

Toluolu izmanto par šķīdinātāju plastmasu, krāsu, laku un

gumijas rūpniecībā. Toluols ir svarīga izejviela krāsvielu,
ārstniecības vielu un sprāgstvielu (trinitrotoluols) ražošanai,

liela praktiska nozīme ir toluola sulfurēšanas reakcijai - tā

iegūst izejvielu saharīna un hloramīna ražošanai. Hloramīnu

izmanto par dezinfekcijas un degazācijas līdzekli (tas ir spēcīgs
oksidētājs).

4. dala
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Elektrondonorie (D)
aizvietotāji -

orto-para orientācija

OH, OR

NH
2,

NHR, NR
2

R (CH3, C2
H

5
u.c.)

X (F, Cl, Br, I)

Elektronakceptorie (A) N0
2

aizvietotāji - S0
3
H

COOH, COOR, CHOmeta orientācija
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CH
3

CH3 CH3

Ksiloli XX
3

0
CH3

Visu trīs izomēru maisījumu lieto par laku un krāsu šķīdi-

nātāju. Piedeva augsta oktānskaitļa degvielām. Ķīmiskajā rūp-
niecībā lieto orto un pāra ksilolu, galvenokārt ftalskābes

un tereftalskābes ražošanai; no tām iegūst poMesteru šķiedras.

Nitrējot ksilolus, iegūst izejvielas krāsvielu un sprāgstvielu
ražošanai.

fX
-CH=CH2

Stirols (vinilbenzols) Ļ^JI

Stirolu lielos daudzumos iegūst, dehidrogenējot etilbenzolu

aCH 2CH
3 Al20

3+
Cr

2
0

3 (i^v
CH=CH2

ĻJ) � h
2

Etilbenzols Stirols

Stirols ir izejviela polistirola ražošanai (sk. 4.15. nodaļu). Sti-

rola un butadiēna kopolimērs ir sintētiskais kaučuks ar lielu

nodilumizturību (sk. 4.15. nodaļu).

4.6.7. Policikliskie arēni

Policikliskie arēni ar izolētiem cikliem

H

Bifenils Difenilmetdns Trifenilmetāns

Policikliskie arēni ar kondensētiem cikliem

oo
p

000 <$b
Naftalīns Antracēns Fenantrēns

Emīls Erlenmeiers (1825—
1909) - vācu ķīmiķis organiķts.
Viņš pētījis organisko savieno-
jumu struktūru, ieviesis jēdzienu
"divkāršā oglekļa—oglekļa saite"
(1864), noskaidrojis etilēna ace-

tilēna un naftalīna struktūrfor-

mulas (1866). E. Erlenmeiers la-

boratorijas praksē ieviesis ko-
nisko kolbu - Erlenmeiera kolbu

(1859) un gāzes krāsniņu ele-
mentanalīzei.

4. dala
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Difenilmetānu un trifenilmetānu iegūst Frīdela un Kraftsa

alkilēšanas reakcijās. Tā, piemēram, trifenilmetānu iegūst no

hloroforma un benzola:

H H

3 � Cl—C—Cl *- h | H � 3HCI

I H^H
H H"V"H

H

Benzols Hloroforms Trifenilmetdns

Naftalīna, antracēna un fenantrēna galvenais iegūšanas
avots ir akmeņogļu darva (satur līdz 10% naftalīnu). Naftalīns

pārtvaicējas kopā ar fenolu. Apstrādājot maisījumu ar sārmu,

veidojas fenolāts, kuru atdala, pārtvaicējot naftalīnu vakuumā

un pēc tam sublimējot.
PoliciklisMem arēniem raksturīgas elektrofilās aizvietoša-

nās reakcijas. Elektrofilās aizvietošanās reakcijas ar naftalīnu

norisinās vieglāk nekā ar benzolu, un var veidoties a un /?
izomēri. Reakcija pie a oglekļa atoma notiek vieglāk nekā pie fi
oglekļa atoma.

co-» — od*-
ot-hlornaftalfns

S0
3

H

00 * HOS°3H —00 • H>°

oc-naftalihsulfoskabe

00 • hos*h — oa
sO3H

- *>°

J3 - naftalmsulfoskābe

Difenilmetāns OHCh2"0>

Difenilmetāns ir bezkrāsas savienojums ar kušanas tem-

peratūru 26,6 °C un viršanas temperatūru 264 °C. Difenilmetā-

nam ir patīkama smarža. Difenilmetānuizmanto laku un krāsu

rūpniecībā un par smaržvielu ziepju rūpniecībā.

4. dala
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Trifenilmetāns \ >=/ /3

Trifenilmetāns ir bezkrāsas kristāliska viela ar kušanas

temperatūru 92,5 °C un viršanas temperatūru 360°C. Liela

praktiska nozīme trifenilmetāna atvasinājumiem, kuriem aiz-

vietotāji ir para vietās. Tās ir trifenilmetānakrāsvielas -mala-

hītzaļais, fuksīns, fenolftaleīns v.c.

Naftalīns (^0

Naftalīns ir bezkrāsas kristāliska viela ar raksturīgu, nepa-

tīkamu smaržu, kušanas temperatūra 80,2 °C, viršanas tempe-
ratūra218°C. Labi šķīst organiskajos šķīdinātājos. Naftalīns ir

izejviela ftalskābes anhidrīda, krāsvielu, sprāgstvielu, ārstnie-

cības vielu un šķīdinātāju ražošanai.

4.7. Halogēnogļūdeņraži

Ogļūdeņražu atvasinājumus, kuru molekulās viens vai

vairāki ūdeņraža atomi aizvietoti ar halogēna atomiem,

saucpar halogēnogļūdeņražiem.

Haogēnalkāni Halogēnalkāni Halogēnarēni

CH
2

CH
2
CL CH 2==CHCL

etilhlorids vimlhlorīds hlorbenzols

4.7.1. Halogēnalkāni

Halogēnalkāni ir piesātinātie ogļūdeņraži, kuru mole-

kulās viens vai vairāki ūdeņraža atomi aizvietoti ar ha-

logēna atomiem.

Halogēnalkānu izomērija atkarīga no oglekļa atomu sakār-

tojuma molekulā un halogēna atoma atrašanās vietas. Izšķir
pirmējos, otrējos un trešējos halogēnalkānus.

CH
3

1 2 2l

CH3CH2CH2CH2 Br CH3CHCH2CH3 CH3-C-CH3

Br Br

pirmējais butilbromīds seJf-butilbromīds ierc-butilbromīds

(1 -brombutāns) (2-brombutāns) (2-brom-2-metil-
propāns)

4. dala
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Daži halogēnalkāni

Halogēnalkāni ir bezkrāsas gāzes vai šķidrumi (sk. 4.13. tab.)
ar salkanu smaržu. Ūdenī nešķīst. Labi šķīst organiskos šķīdi-

nātājos. Viršanas temperatūra paaugstinās, palielinoties halo-

gēna atommasai.

legūšanas metodes. 1. Tiešā alkanu halogenēšana. Reak-

cija notiek ultravioleto staru ietekmē pēc brīvo radikāļu
mehānisma (sk. 4.3.2. iedaļu). Pakāpeniski rodas dažādi mono

un poli halogēnatvasinājumi:

H—C—H � Cl 2 " H —C~Ci � HCI

I I
H H

Hlor metāns

(metilhlonds )

H H

H—C—Ci � Ci H —C—Ci t
HCI

H Cl

Dihlormetāns

(metilēnhlorīds)

H Cl

I rW I
H—C —Cl � Cl - H-C—Cl * HCI

1 I
Cl Cl

Trihlormetāns

(hloroforms)

Cl Cl

I m I
H—C—Cl � Cl

2 » Cl—C—Cl
�

HCI

I I

Cl Cl

Tetrahlormetans

(tetrahlorogleklis )

4. dala
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Kušanas tem- Viršanas tem-
Formula Nosaukums

peratūra, °C peratūra, °C

CH3CI
CH

3
Br

CH3I
CH

3
CH

2
C1

CH
3
CH

2
Br

CH3CH2I

Metilhlorīds -97,7 -24,2

MetUbromīds -93,6 3,6

Metiļjodīds -66,1 42,5

Etilhlorids -138,7 12,2

EtUbromīds -119,0 38,2

EtUjodīds -108,5 72,2
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2. Halogēnogļūdeņražu pievienošana alkšņiem:

CH
3
—C==CH

2
+ HI CH

3
—C—CH

2

I H

Propēns 2-jodpropēns

3. Halogēnogļūdeņražus var iegūt no spirtiem, aizvietojot

hidroksilgrupu ar halogēna atomu:

CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
OH+ SOC1

2
-CH

3
CH

2
CH

2
CH

2
CI+ S0

2
+HCI

butanols-1 tionil- 1 -hlorbutāns

blonds

Halogēnalkānu reakcijas. Halogēna atoms viegli aizvieto-

jas vai atšķeļas, ja halogēnalkāni reaģē ar nukleofiliemreaģen-

tiem, metāliem vai ar ūdeņradi.
1. Nukleofilās aizvietošanas reakcijas.

CH
3
CH

2
X + HOH -> CH

3
CH

2
OH + HX spirtu

x ir cv etilspirts iegūšana
Br vai I

CH
3
CH

2
X + 2NH

3 - CH
3
CH

2
NH

2 + NH
4
X amīnu

etilamīns iegūšana

CH
3
CH

2
X + KCN - CH

3
CH

2
CN + XX nitrilu

propānnitrils iegūšana

CH
3
CH

2
X+NaOCH

2
CH

3
-CH

3
CH

2
OCH

2
CH

3
-r-NaX ēteru

dietilēteris iegūšana

2. Halogēna aizvietošana ar metāliem. Veidojas metālorga-
niskie savienojumi, kuriem liela nozīme citu organisko savie-

nojumu iegūšanā.

CH
3
CH

2
Br + Mg

saussēteris
» CH

3
CH

2Mgßr
etilbromīds etilmagnija

bromīds

Magnijorganiskos savienojumus pirmais ieguvis un izpētījis
V. Griņjārs, tāpēc tos sauc par Griņjāra reaģentiem.

3. Halogēna aizvietošana ar ūdeņradi:

2CH
3
CH

2
CHCH

3
+ H

2
2CH

3
CH

2
CH

2
CH

3
+ 2HBr

butāns

Br

2-brombutāns

Viktors Griņjārs (1871-
-1935) bija franču ķīmiķis orga-

niķis. leguvis maghijorganiskos
savienojumus no alkilhalogenī-
diem un magnija ētera šķīdumā
(1900, t. s. Griņjārs reaģenti),
Alkilmagnija halogenīdi ētera

šķīdumā bija ērti izmantojami
spirtu (1901-1903), ketonu.
aldehīdu (1906), ēteru, nitrilu,
amīnu (1920) un karbonskābju
sintēzei. V. Griņjārs pētījis arī

terpēnus, kataiītiskā krekinga
reakcijas un kataiītiskā hidroge-
nēšanu. 1912. gadā saņēmis
Nobela prēmiju.

4. dala
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EtOblorīds (hloretāns) CH,CH
2
CI

Savienojums ar zemu viršanas temperatūru un lielu iztvai-

košanas siltumu. To izmanto medicīnā par vietējās anestēzijas
līdzekli: strauji iztvaikojot, tas atdzesē ādu, padarīdams to

nejūtīgu. Etilhlorīds ir svarīga izejviela kā etilējošs reaģents
tetraetilsvina ražošanai (iekšdedzes dzinēju degvielas

antidetonators).

Hloroforms (trihlormetāns) CHC1
3

Hloroforms ir bezkrāsas šķidrums ar saldenu smaržu. Labi

šķīst organiskajos šķīdinātājos. Viršanas temperatūra 61,2 °C.

Hloroformu lieto par tauku, sveķu, kaučuka šķīdinātāju. Ar

gaisa skābekli gaismas ietekmē viegli oksidējas, veidojot indīgu
vielu- fosgēnu (COCl2)! Uzglabā tumšās pudelēs un stabilizē,

pievienojot 1% etilspirtu. Hloroforma tvaikiem piemīt
narkotiskas īpašības.

Tetrahlorogleklis (tetrahlormetāns) CC1
4

Tetrahlormetāns ir bezkrāsas nedegošs šķidrums. Viršanas

temperatūra 76,5 °C. Izmanto tauku, eļļu un sveķu šķīdinā-
šanai. Izejviela freonusintēzē. Lieto degošu šķidrumu dzēšanai.

Savienojums ir indīgs.

1,2-dihloretāns CH
2
CI—CH

2
CI

Dihloretāns ir bezkrāsas šķidrums ar saldenu smaržu. Vir-

šanas temperatūra 83,5 °C. Dihloretānu izmantopar eļļu, sveķu
un kaučuka šķīdinātāju. Plaši lieto organiskajā sintēzē, ražojot

vinilhlorīdu, etilēndiamīnuun polisulfīdkaučuku.

Freoni

Alkānu halogēnatvasinājumus, ko lieto par aukstumnesē-

jiem rūpniecībā un mājsaimniecībā, sauc par freoniem. Tie

molekulā bez fluora atomiem satur arī hlora atomus. Freoni

ir gāzes vai viegli gaistoši šķidrumi bez smaržas un krāsas.

Tie nav degoši un neveido sprāgstošus maisījumus ar gaisu,

ķīmiskā ziņā ļoti inerti, maztoksiski. Plašāk izplatītie freoni

ir dihlordifluormetāns CF
2
C1

2 (tehn. apzīmējums R-12),
viršanas temperatūra -29,8 °C. Rūpniecībā lieto arī freonus

R-ll (fluortrihlormetāns CFC1
3), R-22 (difluorhlormetāns

CHF
2CI) v.c.Freonus izmantoarī par aerosolpreparātu gaistošo

komponentu.
Uzskata, ka freoni samazina ozona daudzumu stratosfērā,

kas Zemi pasargā no ultravioletā starojuma. Tāpēc pēdējos

gados freonu izmantošana aerosolu izsmidzināšanai vairākās

valstīs ir aizliegta.

4. dala
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4.7.2. Halogēnalkēni

Halogēnalkāni ir nepiesātinātie ogļūdeņraži, kuru mo-

lekulās viens vai vairāki ūdeņraža atomi aizvietoti ar ha-

logēna atomiem.

Halogēnalkāni ir bezkrāsas gāzes vai šķidrumi ar īpatnēju

smaržu, ūdenīpraktiski nešķīst.
Dubultsaites un halogēna atoma savstarpējais novietojums

molekulās var būt dažāds:

CH 2
=CH —X CH

2
=CH—CH2-X CH

2 =CH-(CH 2)
n
-CH

2—X

I II 111

CH
2
=CH-Br CH 2

=CH—CH
2
-Cl CH

2
=CH-CH

2-CH2
—Cl

VinilbromFds Alilhlonds 4 -hlorbutēris-1

Atkarībā no tā šīm halogēnalkēnu grupām piemīt atšķirīgas

īpašības.

Halogēnalkēnos I halogēna atoms ir mazaktīvs un ar nuk-

leofUajiem reaģentiem (:OH
e

,
:C=n:

0

,
:NH

3
) nereaģē: to

nevar aizstāt ar hidroksilgrupu, tas nereaģē ar nātrija cianīdu

un amīniem.

Halogēnalkēniem I, piemēram, vinilhlorīdam un hloroprē-
nam, piemīt liela polimerizēšanās spēja. Vinilhlorīds polimeri-

zējoties veidopolivinilhlorīdu, hloroprēns -polihloroprēnu (sk.
4.15. nodaļu).

Halogēnalkēnos n halogēna atoms viegli aizvietojams ar

citiem atomiem vai grupām.
Halogēnalkēnos HI starp dubultsaiti un oglekļa atomu,

kuram pievienots halogēna atoms, ir vairākas vienkāršās sai-

tes. Dubultsaite un halogēna atoms neietekmē viens otru-tiem

raksturīgas kā halogēnalkānu, tā arī alkēnu īpašības.

Vinilhlorīds CH
2
=CH—CI

Vinilhlorīds ir bezkrāsas gāze, labi šķīst organiskajos šķīdi-

nātājos. Viršanas temperatūra -13,8 °C.

Vinihlorīdu iegūst lielos daudzumos no acetilēna un hlor-

ūdeņraža:

HC =CH + HCI
«1500C

'
Cu ®

h
2
C= CH—CI

Vinilhlorīds ir svarīga izejviela poMvinilhlorīda iegūšanai,
ko plaši lieto tehnikā par izolācijas materiālu un sintētiskās

šķiedras iegūšanai.

TetraHuoretilēns CF
2
=CF

2

Tetrafluoretilēns ir bezkrāsas gāze. Viršanas temperatūra
76,3 °C. Labi šķīst organiskajos šķīdinātājos.

4. dala
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Tetrafluoretilēnu iegūst, karsējot difluorhlormetanu:

2 F^C^
H

*600 °c
»

F

\c=C^
F

+ 2HCI

F
x X CI F

x X
F

Tetrafluoretilēns ir izejviela politetrafluoretilēna (fluoro-

plasta-4) ražošanai. Tetrafluoretilēnu polimerizē peroksīdu
klātbūtnē. Fluoroplasta-4 izstrādājumus izmanto aviācijā,

elektrotehniskajā, radiotehniskajā un ķīmiskajā rūpniecībā.
Tam raksturīga ļoti liela ķīmiskā un mehāniskā izturība. Stip-
ras skābes un sārmi uz to neiedarbojas. Fluoroplasta-4 izstrā-

dājumus var izmantot temperatūru intervālā no -70 °C līdz

+260 °C.

Moroprēns CH
2
=C—CH=CH

2

Cl

Hloroprēns ir bezkrāsas šķidrums. Viršanas temperatūra

59,4 °C, šķīst organiskajos šķīdinātājos.

Rūpniecībā hloroprēnu ražo no vinilacetilēna

HC=C—CH=CH
2

+ HCI
CuCl>NH*

cl
, CH

2
=C—CH =CH

2

vinilacetilēns

Cl

2-hlorbutadiēns-1,3
(hloroprēns)

Hloroprēns ir svarīga izejviela hloroprēnkaučuka ražoša-

nai, ko plaši izmanto autoriepu un kabeļu izgatavošanai.

4.7.3. Halogēnarēni

Halogēnarēni ir aromātiskie ogļūdeņraži, kuru mole-

kulās viens vai vairāki ūdeņraža atomi aizvietoti arhalo-

gēna atomiem.

Halogēnarēnos halogēna atoms var būt pievienots gredze-
nam vai sānvirknei.

CH
3

Cl

O" &
ū

Čr°
Hlorbenzols o-hlortoluols o-dihlorbenzols

(arī meta un pāra)

2
CI

jQ^CH
2CH2CH2CI

Benzilhlorīds 1 -hlor-3-fenilpropāns

4. dala
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Halogēnarēni ir šķidrumi vai cietas vielas ar īpatnēju
smaržu. Labi šķīst organiskajos šķīdinātājos. Halogēnarēniem
ar halogēnu sānvirknē ir asa, gļotādas kairinoša smaka.

legūšanas metodes. 1. Tiešā halogenēšana:

— :<c * -

H H

Hlorbenzols

Viegli hlorējas un bromējas toluols, ksiloli (o, m un p) un

naftalīns.

Halogenējot saules gaismā paaugstinātā temperatūrā, bet

bez katalizatora, halogēna atomu ievada sānvirknē:

v v

Toluols Benzilhlonds

Halogēnarēnu reakcijas. Halogēnarēniem raksturīgas aiz-

vietošanās reakcijas benzola gredzenā (ar elektrofilajiem
reaģentiem) un halogēna atoma aizvietošanās reakcijas (ar

nukleofilajiem reaģentiem).
1. Halogēnarēnu reakcijās ar elektrofilajiem reaģentiem aiz-

vietotāji stājas orto un para vietās.

N02

o- nitrohlorbenzols p -nitrohlorbenzols

Cl Cl Cl

6 * hos°3h -T« ir
503"

* 0
• so3h

0- hlorbenzolsuIfoskābe p-hlorbenzolsulfoskābe

4. dala
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2. Halogēnarēni ar nukleofilajiem reaģentiem reaģē tikai

augstā temperatūrā, paaugstinātā spiedienā vai katalizatora

klātbūtnē.

Qf
C'.

Na0H
-=£3- Q^°

H

.NaC,

Hlorbenzols Fenols

aCI Cu20; 200° ;65atm. (^f^^ 2

KIU ~.

* 2NH
3

— ■ - Ļļ) * NH ACI

Anilīns

Ja halogēnarēnos halogēna atoms atrodas sānvirknē, tad tas

reakcijās ar nukleofilajiem reaģentiem viegli aizvietojas:

2CI
f^vv.CH2OH

rj � NaOH - fļj � NaCl

Benzilhlorīds Benzilspirts

Hlorbenzols Lļj

Hlorbenzols ir bezkrāsas šķidrums. Viršanas temperatūra
131,7 °C.

Hlorbenzolu lieto par šķīdinātāju un izejvielu fenola, ani-

līna, azokrāsvielu, insekticīdu un dihlorbenzolu ražošanai.

2
CI

Benzilhlorīds |T JJ

Benzilhlorīds ir bezkrāsas šķidrums. Viršanas temperatūra

179,3 °C. Labi šķīst organiskajos šķīdinātājos. Savienojumam

raksturīga asa smaka, izraisa stipru asarošanu.

Benzihlorīdu lieto organiskajā sintēzē benzilspirta un tā

esteru iegūšanai, ko plaši izmanto parfimērijas rūpniecībā.

legūstot fenolu no hlorben-

zola hidrolīzes reakcijā, izmanto

6...10% NaOH ūdens šķīdumu.
Temperatūra ir no 300 °C līdz

350 °C, spiediens no 15 MPa līdz

25 MPa, par katalizatoru lieto

sasmalcinātu varu.

Rūpniecībā benzilhlorīdu

iegūst, 90-100 °C temperatūrā
hlorējot toluolu, kas satur 1 %

PCI
3.

4.8. Ogļūdeņražu hidroksilatvasinājumi

Aizvietojot ogļūdeņražu molekulā vienu vai vairākus

ūdeņraža atomus arhidroksilgrupu -OH, iegūst spirtus un

fenolus.

4. dala
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Vienvērtīgie Divvērtīgie Trīsvērugie

spirti spirti spirti
(alkanoli) (dioli) (trioli)

CH
3
CH

2
CH

2
OH HOCH

2
CH

2CH2
OH HOCH

2
CHCH

2OH

OH

propanols-1 propāndiols-1,3 propāntriols-1,2,3

(propilspirts)
,

(glicerīns)

Vienvērtīgie fenoli Divvērtīgie fenoli

(arēnoli) (arēndioli)

CH
3

OH OH

0°" 06 6r
0H

fenols 2-metilfenols a-naftols pirokatehīns

(o-krezols)

Atkarībā no ogļūdeņražu atlikuma (alkanu, alkēnu vai

alkīnu atvasinājumi) spirtus iedala piesātinātos un nepiesāti-
nātos spirtos.

4.8.1. Vienvērtīgie piesātinātie spirti (alkanoli)

Alkanoli ir virkņveida piesātināti savienojumi, kuru

molekulās ir viena hidroksilgrupa.
Alkanolu izomērija atkarīga no hidroksilgrupu saistības

molekulā. Alkanolus iedalapirmējos, otrējos un trešējos alka-

nolos (spirtos).

CH,
I

CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
OH CH

3
CH

2
CHCH

3
CH

3
—C—CH

3

OH OH

butanols-1 butanols-2 2-metilpropanols-2

(butilspirts) (seir-butilspirts) (tenc-butilspirts)

Alkanoli ir šķidrumi vai kristāliskas vielas. Metanols, eta-

nols un propanols-1 šķīst ūdenī neierobežoti. Pieaugot mole-

kulmasai, šķīdība ūdenī samazinās.

Alkanoluviršanas temperatūras ir augstākas nekā attiecīgo
halogēnalkānu viršanas temperatūras (sk. 4.14. tab.). Šī parā-
dība izskaidrojama ar spirtu molekulu spēcīgu savstarpējo
mijiedarbību -asociāciju. Asociāciju nosaka polārā saite O—H

R—OH

H

I
R—C—OH

I
R

R

R—C —OH

I

R

4. dala
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Alkanoli

4.22. att. Ūdeņraža saites

veidošanās starp spirta
molekulām (starpmole-
kulārā asociācija).

5© 6© s <=> 8© 6.6>
...H—H—0---H—Ov-

••\ ,#\ "\
R R R

un skābekļa atomunedalītieelektronu pāri. C—O un O—H sai-

tes elektroni nobīdīti skābekļa atoma virzienā un veido nega-

tīvu daļlādiņu.

Salti, kas rodas starp ūdeņraža atomu arpozitīvu daļlādiņu
un citas molekulas skābekļa atoma nedalīto elektronu pāri ar

negatīvo daļlādiņu, sauc par ūdeņraža saiti (sk. 2.2.3. iedaļu).
To attēlo ar punktētu līniju (sk. 4.22. att.). Alkanoliem

sajaucoties ar ūdeni, veidojas ūdeņraža saites starp spirta un

ūdens molekulām.

legūšanas metodes. 1. Alkēnu hidratācija. Ūdens pievie-
nošana alkēniem noris sērskābes klātbūtnē. Kā starpprodukti
rodas alkilsulfāti:

CH2=CH2 � HOS03H *~ CH
2
—CH2OS0

3
H

H

Etilēns Etilsērskābe

CH3
—CH

2 ojS03H
HOH

» CH
3
—CH

2
OH * HOS0

3
H

Etanols

2. Halogēnalkānu hidrolīze:

CH
3
CH

2
CH

2
Br + NaOH - CH

3
CH

2
CH

2
OH + Naßr

l-brompropāns propanols-1

4. dala
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Formula Nosaukumi
Kušanas tem-

peratūra, °C

Viršanas tem-

peratūra, °C

CH
3
OH Metanols

(metilspirts)
Etanols

(etilspirts)
Propanols-1

(propilspirts)
Butanols-1

(butilspirts)
Pentanols-1

(amilspirts)

-97,8 64,7

CH
3
CH

2
OH -117,3 78,4

CH
3
CH

2
CH

2
OH -127 97,2

CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
OH -89,6 117,7

CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
CH

2
OH -78,8 138,1
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3. Karbonilsavienojumu hidrogenēšana. Hidrogenējot alde-

hīdus, iegūst pirmējos spirtus, hidrogenējot ketonus, -otrējos
spirtus. Katalizatori -niķelis, platīns vai pallādijs.

1
X i

CH
3

CH
2
C=O �H

2

Kat
» CH

3
CH

2
COH

Propanāls

Propanols-1

0 OH
II

Kat I
CH3-C-CH3+ H

2 CH 3—C—CH3

H
Acetons Propanols-2

4. Griņjāra reakcija. Pievienojot Grinjāra reaģentu (sk. 4.7.1.

iedaļu) aldehīdiem vai ketoniem un hidrolizējot iegūto magnija

alkoholātu, rodas spirti. Pirmējos alkanolus iegūst no formalde-

hīda, otrējos -reakcijā ar aldehīdiem, trešējos alkanolus iegūst
no ketoniem.

CH
3MgI + - CH

3
CH

2
OMgI _^°g

H)I
> CH

3
CH

2
OH

metil-
, , _,

magnija etanols

magnija
formaldehids alkoholāts

jodīds

(Grinjāra

reaģents)

CH
3MgI+CH

3
-cf°-CH

3
-CH-OMgI > CH

3
-CH-OH

i s

\ļļ
3

ļ -Mg(OH)I
3

ļ

acetaldehīds
CH

3
CH

3

propanols-2

Alkanolu reakcijas. Alkanolu reakcijas var iedalīt divās

grupās:

a) reakcijas, kurās pārtrūkst saite o-ļ-H;

b) reakcijas, kurās pārtrūkst saite (hidroksil-

grupas atšķelšana).
1. Alkoholātu veidošanās. Alkanoliem reaģējot ar metāliem,

īpaši ar sārmu metāliem (Na, X), rodas alkoholāti.

2CH3CH2 0-H � 2Na —— 2CH3CH
2O

oNa®
+ H 2

Etanols Nātrija etilāts

4. dala
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Alkoholāti ir kristāliskas vielas, kas labi šķīst spirtos. Ar

ūdeni hidrolizējas par spirtu un metālahidroksīdu.

CH
3
CH

2
HOH - CH3

CH
2
OH + NaOH

Pirmējie spirti ir vājas skābes, kuru skābes konstantes negatīvais

logaritms pKX (sk. 2.6.3. iedaļu) ir lielāks nekā ūdenim. Otrējie un

trešējie spirti ir vēl vājākas skābes (sk. 4.15. tab.). Alkanoluskābumu

samazina alkilgrupu elektrondonorās īpašības. Palielināts skābekļa
atomuelektronblīvums kavē protona atšķelšanos.

R R

R— R—C—6: * H

4
••

|
R R

4.15. tabula

Dažu alkanoluprotolītisko pārupK
X
unpK

B
vērtības

ūdens šķīdumos

2. Esteriūcēšanas reakcija. Alkanoli ar karbonskābēmmine-

rālskābju klātbūtnē veido esterus:

0 0
II

t H2SO4
; t°

CH
3-CfOH �H-0 -CH

2
CH

3
*• CH

3
-C-0-CH

2
CH

3 � H
2

O

Etiķskābe Etanols Etiķskābes etilesteris

(etilacetāts)

3. Oksidēšanas reakcijas. Pirmējie un otrējie alkanoli viegli

oksidējas, veidojot attiecīgi aldehīdus (karbonskābes) un ke-

tonus.

CH
3

CH
2CH-OH � 0

mnoi

,t CH
3
CH

2 * H
2

O
H

H

Propanols-1 Propanāls

4. dala

Alkanoli A AikoholārjoniB PKB

3 »j

c 3

,-S'CB

14

15,5

HOH

CH
3
OH

e0H

CH
3
0Q

CH
3CH_O0

(CH3
)_CHO®

(CH3)3
C09

0

-1,5

3

■f!
O <s>

3

16 CH
3
CH

2
OH

(CH_)2
CHOH

(CH 3)3COH

_2

18,2 -4,2

19,2 -5,2
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4. Reakcijas ar halogēnūdeņražiem noris ar hidroksilgrupas

atšķelšanu. Reakcijā veidojas halogēnalkāni:

6©6G znci2 ;t°

CH
3
CH

2-f-0-H � HCI CH
3
CH

2
CI � H-O-H

Etanols Etilhlorīds

5. Dehidratēšanas reakcija. Alkanolus karsējot kopā ar

ūdensatņēmējām vielām, veidojas alkēni, bet alkanolu pārā-
kumā-ēteri.

k. H,S04 ; >140 °C

CH2—CH 2-fOH CH2 =CH2 � HOH

Etilēns

Etanols

!'•,•« k. H2S04 ; <IAO °C

ČH3CH2-fOH + H|o-CH2
CH

3
CH

3
CH

2
-0-CH

2
CH

3 + HOH

Dietilēteris

Metanols(metilspirts) CH
3
OH

Metilspirts ir bezkrāsas šķidrums ar raksturīgu smaržu. Ar

ūdeni sajaucas jebkurās attiecībās. Tas deg ar gaišzilu liesmu.

Rūpniecībā metilspirtu iegūst sintētiski no oglekļa(II) oksīda

un ūdeņraža:

CO + 2H
2

ZnQ +Cr»°» 350 20MPa
> CH

3
OH

ūdens gāze

Metilspirtu lieto laku, krāsu un politūru šķīdināšanai, kā arī

metilgrupas ievadīšanai organiskajos savienojumos. To

izmanto arī krāsvielu sintēzei un formaldehīda ražošanai:

CH
3
OH + O H—C<° + H

2
O

H

formaldehlds

Metilspirts ir ļoti indīgs!

Etanols (etilspirts) CH
3
CH

2
OH

Etilspirts ir bezkrāsas šķidrums ar raksturīgu smaržu un

dedzinošu garšu. Deg ar bezkrāsas liesmu. Etilspirts ar ūdeni

sajaucas jebkurās attiecībās. Šķīst benzīnā un benzolā.

Etilspirtu iegūst ogļhidrātu rūgšanas procesos un sintētiski

no etilēna. Rūgšanas procesā ogļhidrāti -ciete, cukurs, augļu

Alkoholiskos dzērienus

iedala mazalkoholiskos dzērie-

nos, kuros alkohola saturs

tilpuma procentos ir 1,8...7%
(piemēram, alus, dzirkstošie

dzērieni), vidēji stipros alkoho-

liskos dzērienos, kuros alkohola

saturs ir 8... 18% (vīni), stipros
alkoholiskos dzērienos, kuros

alkohola saturs >18% (liķieri,
degvīni, balzams, konjaks v.c).

Alkoholiskā dzēriena stip-
ruma mērvienība ir grāds, kas
rāda etilspirta tilpuma daļu pro-

centos.

4. dala
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sulas, rauga fermentu ietekmē veido raudzēšanas šķidrumus,
kas satur etilspirtu.To atdala destilējot. >

C 6H
12
0

6

fermeDti
> 2CH

3
CH

2
OH + 2C0

2

glikoze etanols

Etanolu sintētiski ražo no etilēna:

CH
2
= CH

2
+ H

2
Q -

H3PQ
*;

*300X1 BMPa
» CH

3
CH

2
OH

etilēns

Etilspirtu izmanto sintētiskā kaučuka, acetaldehīda, etiķ-
skābes, dietilētera un citu savienojumu iegūšanai. Šķīdinātājs
lakām, krāsām, kosmētiskiem un farmaceitiskiem izstrādāju-
miem. Etilspirtu lieto ari alkoholisko dzērienu izgatavošanai.
Etilspirts ir narkotiska viela.

4.8.2. Dioli un trioli

i
—C—OH

I
— C —OH

I

I
—C —OH

I
—C—OH

I
—C —OH

i

Dioli un trioli ir ogļūdeņražu hidroksilatvasinājumi,
kuru molekulās ūdeņraža atomi aizvietoti ar divām vai

trim hidroksilgrupām.

Svarīgākie diolu un triolu pārstāvji ir euMēnglikols un

glicerīns.

legūšanas metodes. 1. Etilēnglikolu iegūst, oksidējot eti-

lēnu vai arīhidrolizējot halogēnatvasinājumus un etilēnoksīdu:

CH
2

0 0 H2 P CH
2
—CH

2

+ \lrf — | Urf \ I -2K®
CH 2 0* W W~

KMn°*
OH OH

Etilēns Kālija Etilēnglikols

permanganāts (etāndiols-1,2)

Cl-CH
2
-CH

2
CI + 2HfOH —HO-CH

2-CH
2
-OH * 2HCI

1,2-dihloretāns

C
\2~^

CH
2 * H iOH

H@
* HO-CH

2
-CH

2
-OH

Etilēnoksids

4. dala
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2. Glicerīnu iegūst, hidrolizējot taukus (eļļas), kāarīno alil-

hlorīda:

0
II

CH
2
0-C(CH

2
)

1A
CH

3
CH

2OH

0
II c H®

CHO-C(CH 2 )w CH
3 � 3HfOH *- CHOH � 3CH

3
(CH2)1A COOH

0

CH
2
0-C(CH

2
)

14
CH

3
CH

2
OH

Tauki Glicerīns Palmitīnskābe

(glicerīna tripalmitāts) (propāntriols-1,2,3)

CH
2

CH
2

CH
2
OH CH2OH

CH �HfOH CH
-*2=£L |HCI CHOH

CH 2CI CH 2OH CH 2OH CH
2
OH

Alilhlorīds Alilspirts Glicerīna Glicerīns

hlorhidrīns

Diolu un triolu reakcijas. Diolu un triolu ķīmiskās īpašī-
bas ir līdzīgas. Reakcijas spēju nosaka hidroksilgrupas: reaģēt
var viena, divas vai trīs funkcionālās grupas.Ķīmiskās īpašības
kopumā atbilst alkanolu ķīmiskajām īpašībām.

1. Alkoholātu (glikolātu un glicerātu) veidošanās. Atšķirībā
no alkanoliem etilēnglikols un glicerīns viegli veido smago
metālu glikolātus un glicerātus:

No®

CH
2
OH HOH2C CH

2
-0? X>'-H

2
C

ļ + Cu(OH)
2 � | � 2NaOH —- | Cv ~ ļ � 4H

20

CH
2
OH H0H

2
C CH

2
-0 0-H2C

Na®

Etilēnglikols Etilēnglikols Vara (II) glikolāts

(tumši zils krāsojums)
®

CH
2
OH HOH

2
C CH

2
-0~ X>-H

2C

i I | >v Q |
CHOH � Cu(OH)

2 + H3HC + 2NaOH —*»CH—O ©D-H2C + 4H20
Na

CH
2OH HOH

2
C CH

2
-OH HO-H

2
C

Vara (II) glicerāts

4. dala
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Glicerāti veidojas ļoti viegli, jo glicerīns (SKA
= 13,9) ir

skābāks nekā etilēnglikols (SKA
= 15), kurš savukārt ir ne-

daudz stiprāka skābe nekā etanols (p!T
A

= 16).
Etilēnglikols ar sārma ūdens šķīdumu veido monoalko-

holātu, bet ar nātriju - dialkoholātu:

HO—CH
2
CH

2
—OH + 2Na - NaO—CH

2
CH

2
—ONa +H2

etilēnglikols dinātrijaetilēnglikolāts

2. Reakcijas arhalogēnūdeņražiem:

HOCH
2
CH

2
OH +HCI - HOCH

2
CH

2
CI + H

2
O

2-hloretanols

(etilēnhlorhidrlns)

CH
2
OH CH

2
CI

CHOH + 2HCI - CHOH + 2H
2
0

I I
CH

2
0H CH

2
CI

gUcerins 1,3-dihlorpropanols-2

(glicerīna a, y-dihlor-

hidrīns)

3. Esteru veidošanās. Etilēnglikolam un glicerīnam ir rak-

sturīgas reakcijas ar neorganiskajām un organiskajām skābēm.

Glicerīna reakcijā ar slāpekļskābes un sērskābes maisījumu
rodas glicerīna trinitrāts:

CH
2
OH CH

2
0—N0

2

H SO I
CHOH + 3HON0

2
CHO—N0

2 + 3H
2
0

! I
CH

2
OH CH

2
0—N0

2

nitroglicerīns

(glicerīna

trinitrāts)

No etilēnglikola un tereftalskābes iegūst polietilēnterefta-
lātu (sk. 4.15. nodaļu). Glicerīna un ftalskābes anhidrīda reak-

cijā rodas poliesteri -gliftālsveķi (sk. 4.15. nodaļu). Glicerīna un

taukskābju esteri ir tauki (sk. 4.14. nodaļu).

Etilēnglikols (glikols*) HOCH
2
CH

2
0H

Etilēnglikols ir bezkrāsas viskozs šķidrums ar saldu garšu.
Viršanas temperatūra 197,6 °C. Ar ūdenisajaucas neierobežoti.

Bezūdens etilēnglikols ir higroskopisks, tāpēc to lieto

iespiedkrāsu, zīmoglaku un kosmētisko preparātu ražošanai.

*No grieķu valodas vārda "glykys"- salds.
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Etilēnglikolu izmanto laku, krāsu, sintētisko šķiedru un

šķīdinātāju ražošanai. Lieto iekšdedzes dzinēju dzesēšanas

šķīdumu - antifrīzu pagatavošanai, jo tas pazemina ūdens

sasalšanas temperatūru (60% glikola ūdens šķīduma sasalša-

nas temperatūra ir -49 °C).

Glicerīns HOCH
2
CHOHCH

2
OH

Glicerīns ir bezkrāsas viskozs šķidrums ar saldu garšu,
viršanas temperatūra 290°C. Ļoti labi šķīst ūdenī un spirtā,
nav toksisks.

Glicerīnu galvenokārt lieto sprāgstvielu un sintētisko sveķu
ražošanai. Glicerīna higroskopiskās īpašības izmanto ādurūp-
niecībā un tekstilrūpniecībā, kosmētisko līdzekļu pagatavo-
šanā. Pārtikas rūpniecībā to lieto dzērienu saldināšanai.

Kāris Vilhelms Šāļa

(1742-1786) - vācu izcelsmes

zviedru ķīmiķis. Viņš izdalījis un

aprakstījis vairāk nekā pusi no

organiskajiem savienojumiem,
kas bija pazīstami 18. gadsimtā,

starp tiem pienskābi, urīnvielu,

benzoskābi. kā arīetiķskābes un

benzoskābes esterus (1768—

1782). Apstrādājot olīveļļu ar

sārmu svina oksīda klātbūtnē,
Šēle ieguvis glicerīnu (1779).

4.8.3. Fenoli (arenoli)

Fenoli ir arēnu atvasinājumi, kuru molekulās ir viena

vai vairākas hidroksilgrupas, kas pievienotas tieši cikla

oglekļa atomiem.

Fenoli ir bezkrāsas šķidrumi vai viegli kūstošas kristāliskas

vielas ar raksturīgu smaržu.

Benzola gredzena n elektronu sistēmai mijiedarbojoties ar

hidroksilgrupas skābekļa atoma nedalīto p elektronu pāri,
elektronublīvums pārvietojas no skābekļa atoma uz C—O saiti

un ciklu. Uz hidroksilgnipas ūdeņraža atoma veidojas lielāks

pozitīvs daļlādiņš nekā spirta molekulā, kas sekmē konjugēta

fenolātjona izveidošanos. Līdz ar to fenoli ir daudz stiprākas
skābes nekā alkanoli. Piemēram, savienojumam C 6H

S
OH skā-

bes konstantes negatīvais logaritms pKA
ir 9,99.

Fenols Penolatjons

legūšanas metodes. 1. Fenolu un tā homologus rūpniecībā
iegūst no akmeņogļu darvas, kā arī termiski pārstrādājot brūn-

ogles, kūdru un koksni.

2. Kumola metode. Izopropilbenzolu (kumolu) oksidējot ar

gaisa skābekli, iegūst kumola hidroperoksīdu, kas sērskābes

Fridlibs Runga (1794-

-1867) - vācu ķīmiķis organiķis.
Viņš pētījis organiskās krāsvie-

las un, pārdestilējot akmeņogļu

darvu, atklājis fenolu (1834),

RiidoSfs Odris (1899-
-1949) bija latviešu ķīmiķis.
1942. gadā kopā ar P. Scrgejevu

un B. Kružalovu atklājis metodi

kumola hidroperoksīda iegūšanai

™ J

t^tonu^Metode
ietß

ikta°kā jalns"arļēmiens rūp*
nieciskai fenola un acetona

ieguvei. Ražošanā tā ieviesta

1949. gadā.

4. dala
»



418

klātienē veido fenolu un acetonu (R. Ūdris, P. Sergejevs,
B. Kružalovs, 1942).

O-ļ-OH

CH3CHCH3 H3C-C-CH3 OH 0
[03 H2S04

U " U Q + CH3CCH 3

Izopropilbenzols Kumola hidroperoksids Fenols Acetons

3. Sulfoskābju sāļus sakausējot ar sārmu:

SOf Na® O
oNa® OH

6 * nqoh 6 — 6
Nātrija Nātrija Fenols

benzosulfonfits fenolāts

Fenolu reakcijas. Fenolu raksturīgo reaģētspēju nosaka

hidroksilgrupas un arēnacikla savstarpējā iedarbība. Galveno-

kārt tās irreakcijas pie skābekļa atoma un elektrofilās aizvieto-

šanas reakcijas benzola ciklā.

1. Fenolātu veidošanās:

OH O
e Na®

� NaOH *~ �
H

2
O

Fenols Nātrija fenolāts

2. Elektrofilās aizvietošanas reakcijas. Hidroksilgrupas
ietekmē palielinās benzola cikla elektronblīvums orto un para
vietās un reakcijas ar elektrofilajiem reaģentiem notiek vieglāk
nekā ar benzolu un tā homologiem.

OH OH OH

Cjr°« HfßTr l^jr
CI

* 0 pitona

0 -hlorfenols p~ hiorfenols

OH OH

; Bfv^k^Br
r J + 3Biy T J � 3HBr Bromēiana

Br

2j U, 6 - tribromfenols
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OH OH

Jk h 2so4

02
N I N0

2

(TJ + 3HON0
2

*■ ļT JT � 3H20 Nitrēšana

NO2

2,4,6-trinitrofenols

(pikrīnskfibe)

Fenols

Fenols ir bezkrāsas kristāliska viela ar īpatnēju smaku. Ku-

šanas temperatūra 41,0 °C.

Fenols ir izejviela fenolformaldehīdsveķu (sk. 4.15. nodaļu),
ķīmisko šķiedru (kaprona, neilona), krāsvielu un ārstniecības

vielu ražošanai.

OH

Naftoli e^A^s
oc

-
naftols P -naftols

Naftoli ir kristāliskas vielas, kas pēc īpašībām atgādina feno-

lus. Kušanas temperatūra a-naftolam (1 -naftolam) ir 96,1 °C,
(2-naftolam) 123 °C.

Naftolus plaši lieto dažādu krāsvielu un insekticīdu ražo-

šanai.

4.9. Ēteri

Ēteri ir spirtu un fenolu atvasinājumi, kuru molekulās

hidroksilgrupas ūdeņraža atoms aizvietots ar ogļūdeņraža
atlikumu.

Dialkil- Diaril- Aklūaril- Cikliskie

ēteri ēteri ēteri ēteri

CH3-0-CH3 Q-o-Q 00-CH3
H2C

y
CH2

dimetiiēteris difenilēteris metilfenilēteris etilēnoksīds

DialkUēteri ir bezkrāsaini, viegli gaistoši šķidrumi ar īpatnēju
smaržu. Ēteru viršanas temperatūra ir ievērojami zemāka nekā

attiecīgajam spirtam (starp ēteru molekulām nav ūdeņraža

saišu). Alkilarilēteri un diarilēteri ir bezkrāsas šķidrumi vai

kristāliskas vielas ar augstām viršanas temperatūrām.
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Aleksandrs Viljamsons

(1824-1904) -angļu ķīmiķis or-

ganiķis. Viņš atklājis, ka ēteri

veidojas no divām alkanolu mo-

lekulām (1851), un izstrādājis
metodi ēteru iegūšanai, alkoho-

lātus un fenolātus alkilējot ar

halogēnalkāniem(Viljamsona re-

akcija). Izmantojot šo reakciju

pirmo reizi sintezēti alkilaril-

ēteri. Karsējot etilsērskābi ar

pentanoiu-1, Viljamsons ieguvis

etilamilēteri

(CH3
CH

2
-0-CH

2
CH

2
CH

2
CH

2
CH

3
).

legūšanas metodes. 1. Alkanolu dehidratēšanas reakcija.

Karsējot alkanolus, kas ņemti pārākumā, kopā ar koncentrētu

sērskābi temperatūrā, kas nepārsniedz 140 °C, veidojas ēteri:

2CH
3
CH

2
OH

k H
*
so*; <14° ec

, CH
3
CH

2
—O—CH

2
CH

3
+ H

2
O

etanols dietilēteris

2.Alkoholātu alkilēšanas reakcija. Alkoholāti (spēcīgi nuk-

leofilie reaģenti) reakcijās ar halogēnalkāniem veido ēterus:

G © 6© 5©

CH
3
CH

2
ONa � CH

3
—Br CH

3
CH

2
~0-CH

3 � Naßr

Nātrija etilāts Metilbromfds Metiletitēteris

3. Fenolātu arilēšanas reakcija:

<QhO
e

Na
S

. Q-l Qr-0-Q . Nal

Nātrija Jodbenzols Difenilēteris

fenolāts

Ēteru reakcijas. Dialkilēteriem piemīt neliela ķīmiskā
aktivitāte. Tie nehidrolizējas, ir inerti reakcijās ar atšķaidītām
minerālskābēm un nātriju.

1.Ēteru saiti C—O var sašķelt ar jodūdeņražskābi vai ar

nātriju paaugstinātā temperatūrā:

CH
s—o—5
—0—C

2
H

5 � HI C 2HS
OH � C 2H5 Ī

Dietilēteris Etanols Etiljodīds

C 2H
5
-0—C2H

5 � 2Na C 2H
S
ONa � C 2H

5
Na

Nātrija Etilnātrijs
etilāts

2. Alkilarilēteri reakcijās arskābēm viegli sašķeļas:

•.^CH
3 + HBr ĻJJ

"

+ CH 3Br

Metilfenilēteris Fenols Metilbromīds

3. Etilēnoksīdi (epoksīdi) ir ķīmiski ļoti aktīvi savienojumi.
Struktūras lielie spriegumi (sk. ciklopropānu 4.18. attēlā)
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nosaka saites C—O vieglu sašķelšanu. Etilenoksīdiem raksturī-

gas reakcijas arnukleofilajiem un elektrofilajiem reaģentiem:

x ~7 t
o CH2 CH?

\ > + HOH | |
0 OH OH

Etilēnoksrds Etilēnglikols

V 7 CH
2—CH2

\ > + HNH
2

- | |
0' OH NH

2

Etanolamrhs

V©o
CH 2—CH2

� HCI — I I
OH Cl

Etilēnhlorhidrms

Dietilēteris C 2H
s
—O—C

2
H

5

Dietilēteris ir bezkrāsas šķidrums ar īpatnēju smaržu. Ļoti
gaistošs, tā viršanas temperatūra 34,6 °C. Dietilētera tvaiki ir

smagāki par gaisu, ātri uzliesmo.

Dietilēteris labi šķīdina taukus, sveķus, darvu un vasku.

Lieto par reakcijas vidi, iegūstot metālorganiskos savienoju-

mus, un organisko vielu ekstrahēšanai no augu un dzīvnieku

valsts produktiem.
Dietilētera tvaiki ar gaisu veido sprāgstošu maisījumu.

Darbā ar ēteri stingri jāievēro ugunsdrošība.

EtUēnoksīds 0

Etilēnoksīds ir bezkrāsas gāze; viršanas temperatūra
10,7 °C. Labi šķīst ūdenīun organiskajos šķīdinātājos.

Etilēnoksīdu plaši lieto organiskajā sintēzē, piemēram, sin-

tētisko mazgāšanas līdzekļu, šķīdinātāju un etilēnglikola iegū-
šanai.

4.10. Ogļūdeņražu slāpekļa atvasinājumi

Slāpekļa atomam tieši saistoties ar oglekļa atomu, vei-

dojas ogļūdeņražu slāpekļa atvasinājumi. To molekulās ir
saite C—N.
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R—N0
2

Ar-t—»:XO

ArN0
2

ArMH
2

Ar-N«*M-Ar

Mtrosavienojumi Amīni Arēndiazonija sāļi
un azosavienojumi

CH
3
N0

2 CH
3
Nh

2
N^

nitrometāns metānamīns fenildiazordja

(metilamīnB) hlorīds

0r
N°2

or
NH2 6**o

nitrobenzols benzolamīns azobenzols

(anilīns)

4.10.1. Nitrosavienojumi

Mtrosavienojumi ir ogļūdeņražu atvasinājumi, kuros

wiēMā wai vairāki atomi aizvietoti ar nitrogrupu*
Nitroalkānu izomērija:

pirmējie nitro- otrējie nitro- trešejie nitro-

savienojumi savienojumi savienojumi
CH

3

I
CH

3
CH

2
CH

2
CH

2
N0

2
CH

3
CH

2
CHCH

3
CH

3
—C—N0

2

N0
2

CH
3

l-nitrobutāns 2-nitrobutāns 2-nitro-2-metilpropāns

Nitroalkārii ir bezkrāsaini vai viegli iedzelteni šķidrumi arvāju
raksturīgu smaržu. Nedaudz šķist ūdenī.

Nitroarēni ir vāji iedzeltenas vai dzeltenas vielas. Labi šķīst
organiskajos šķīdinātājos. Parastajā temperatūrā tie ir šķid-
rumi vai kristāliskas vielas ar raksturīgu savdabīgu rūgto
mandeļu smaržu. Nitroarēni ir indīgi.

Nitrogrupas struktūru attēlo ar formulu, kurā viens skā-

bekļa atoms ar slāpekļa atomu veido divkāršo, bet otrs - vien-

kāršo saiti:

R-N^°
e

vai R-Ntf°
0 0

Nitrogrupa ir konjugēta sistēma, un faktiski elektronblī-

vums starp abām N—O saitēm ir izlīdzināts:

vai R-^U
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Nitroalkāni ir stipri polāri savienojumi. Vēl polārāki savie-

nojumi ir nitroarēni.

legūšanas metodes. 1. Rūpniecībā m'troalkānus iegūst, tieši

nitrējot alkanus šķidrā vai gāzes fāzē. Alkānunitrēšana šķidrā
fāzē notiek paaugstinātā temperatūrā ar atšķaidītu

slāpekļskābi aizkausētās ampulās (M. Konovalovs,lB99):

CH
3
CH

3
+ HO—N0

2
(25 %)

* 150 °C
» CH

3
CH

2
N0

2
+ H

2
O

etāns nitroetāns

2. Nitroarēnus iegūst, nitrējot aromātiskos ogļūdeņražus vai

toatvasinājumus arnitrējošo maisījumu (H2
SO

4
+ HN0

3
). Sēr-

skābe veicina elektrofilā reaģenta (NO®) veidošanos un saista

reakcijas vidē izdalījušos ūdeni.

konc. HN0
3

+ konc. H
2
S0

4
«± NO® + HSOf + H

2
O

nitronija
katjons

q .
hono

2
-ssv or

N°
2

-
H

2
O

Benzols Nitrobenzols

Elektrondonorieaizvietotāji veicinaarēnunitrēšanās spēju.

Tā, piemēram, toluols veido trinitroatvasinājurnu 24 reizes

ātrāk nekābenzols.

CH3
CH 3

N0
2

Toluols 2,4,6-trinitrotoluols

Nitroalkānu un nitroarēnu reakcijas. 1. Nitroalkānu re-

ducēšana. Nitroalkānus reducējot, iegūst pirmējos amīnus:

CH3
CH

2
CH

2
N0

2 � 3H? -A- CH
3
CH

2
CH

2
NH

2 +

1 -nitropropāns Propānamīns

2. Nitroarēnureducēšana:

NO

Qf \ 6HCI * 3Zn ■ Qf + 2H 20 + 3ZnCl2

Nitrobenzols Anilīns

Nikolajs Zinirts (1812-

-1880} bija krievu ķīmiķis orga-
niķis. Atklājis aromātisko nitro-

savienojumu reducēšanos par

amīniem (1842, Ziņina reakcija):

ArN0
2

ArNH
2

Mihails Konovalovs

(1858-1906) bija krievu ķīmiķis
organiķis. Galvenokārt pētījis

slāpekļskābes iedarbību uz orga-
niskiem savienojumiem. Atklājis

atšķaidītas slāpekļskābes nit-

rējošo iedarbību uz alkaniem

(1888).
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3. Pārgrupēšanas reakcija. Pirmējos nitroalkanus karsējot ar

85 % sērskābi, rodas karbonskābe un hidroksilamīns:

CH
3
CH

2
N0

2
—

2
-

S°4/H2°; C CH3COOH + NH
2
OH

nitroetāns etiķskābe hidroksilamīns

Pārgrupēšanās reakciju izmanto tadroksilamīna rūpnie-
ciskai iegūšanai.

Nitrometāns CH
3
N0

2

Nitrometāns ir bezkrāsas šķidrums ar viršanas tempera-
tūru 101,2 °C.

Lieto par šķīdinātāju. Izejviela organiskajā sintēzē trihlor-

nitrometāna (CCI 3
NO

2) iegūšanai, kuru lieto dezinfekcijai un

cīņai ar lauksaimniecībaskaitēkļiem. Nitrometānu izmantopar

degvielu reaktīvajos dzinējos.
Nitrometāns ir indīgs savienojums.

Nitrobenzols ir gaiši dzeltenīgs šķidrums ar rūgto mandeļu
smaržu. Viršanas temperatūra 210,9 °C.

Nitrobenzols ir izejviela anilīna, benzidīna, m-dinitroben-

zola un krāsvielu ražošanai. Lieto par šķīdinātāju un smarž-

vielu tehniskiem izstrādājumiem.
Nitrobenzols ir indīgs savienojums.

4.10.2. Amīni

Augusts Vilhelms Hofma-

nis (1818-1892) bija vācu ķīmi-

ķis organiķis. No akmeņogļu
darvas izdalījis anilīnu, hinolīnu

(1841) un benzolu (1845). Atklā-

jis toluidīnus (1845) un amīnu

iegūšanas reakcijas (1850-1881,

Hofmaņa Sintezējis
trifenilmetāna katjono krāsvielu

fuksīnu (1858) un noskaidrojis
tā ķīmisko struktūru (1861).

Sintezējis krāsvielu rozanilīnu

(1863). Atklājis skābju amīdu

noārdīšanas metodi, ko izmanto

alkilamīnu, alkilarilamīnu un

heterociklisko amīnu iegūšanai
(1881).

Amīni ir amonjaka atvasinājumi, kuru molekulās

viens vai vairāki ūdeņraža atomi aizvietoti ar ogļūdeņ-
ražu atlikumiem.

Alkilamīnu un arilamīnu iedalījums ir šāds.

Pirmējie amīni Otrējie amīm Trešējie amīni

R —NH2
R —ŅH R-Ņ

—R

R R

CH
3
NH

2
CH

3—ŅH CH
3—Ņ—CH

3

CH
3

CH
3

metilamīns dimetilamīns trimetilamīns
(metānamīns)
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a
NH2

a
NHCH3

orN^

anilīns N-metilanilīns N^-dimetilanilīns

Alkilamīni irbezkrāsas gāzes vaišķidrumi aramonjakam

līdzīgu smaržu, labi šķīst ūdenī.

Palielinoties oglekļa atomu skaitam molekulā(>C
6
), amīnu

šķīdība samazinās.

Arilamīnl ir bezkrāsas šķidrumi vai cietas vielas ar

savdabīgu smaržu, ūdenīšķīst maz.

Arilammus uzglabājot, tie viegli oksidējas ar gaisa skābekli

un kļūst tumši.

Amūia molekulai, tāpat kā amonjakam, ir trijstūra piramī-
das konfigurācija. Leņķi starp saitēm amīna molekulā (vidēji
106°-108°) ir tuvi saišu H—N—H leņķiem amonjaka molekulā

(107°). Slāpekļa atoma nedalītais elektronu pāris atrodas

telpiski virzītā orbitālē (sp3 hibridizācija) un nosaka slāpekļa
atoma protonu akceptorās īpašības, kas raksturo amīnu bāzis-

kumu (sk. 4.23. att.).
Arilamīnu molekulā slāpekļa atoma nedalītais elektronu

pāris kopā ar benzola gredzena n elektroniem veido kopīgu
konjugētu sistēmu (sk. 4.24. att.).

legūšanas metodes. Alkilamīnu iegūšanai izmanto nitro-

savienojumu reducēšanas un amonjaka vai amīnu

alkilēšanas reakcijas. Arilamīnu svarīgākā iegūšanas metodeir

nitroarēnu reducēšana.

1. Reducēšanas reakcijas. Nitroalkānu kataiītiskā (Ni, Pt,

Pd) reducēšana norisinās 40-50 °C temperatūrā un paaugsti-
nātā spiedienā.

CH
3
CHN0

2 * 3H
2

Pt
- CH3CHNH2 �2H

2
0

CH
3

CH
3

2 - nitropropāns Propānamīns-2

(izopropilamins)

Nitroarēnu reducēšanai rūpniecībā izmanto dzelzs skaidi-

ņas.Reducēšana noris sālsskābes klātbūtnē.

Q
m
\ 6HCI

JSii Q-
NH2

-2FeCl 3. 2H20

Anilīnu no nitrobenzolapirmo reizi ieguva N. Ziņins (1842).

4.23. att. Trimetilamīna

(a) un amonjaka (b) mo-

lekulas telpiskais attē-

lojums.

4.24. att.p-π konjugētās
sistēmas veidošanās ani-

līna molekulā.
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2. Amonjaka un amīnu alkllēšana.

NH3 � CH
3
I —*- CH3NH3? CH3NH2 � NH4Ī

Metiljodīds Metilamonija Metilamīns

jodīds

Metilamīns reaģē ar metiļjodidu un veido dimetUamīnu. Var

rasties arī trimetilamīns:

CH3NH2 � CH3I —~- CH
3-ŅH 2

? CH3-NH + NH
A
I

CH
3

CH
3

Dimetilamonija Dimetilamins

jodīds

Arilamūius alkilējot, iegūst otrējos vai trešējos amīnus.

CH
3

Qr
NHi

.cH
3
. QrNHCH3^Qr^CH3

Anilīns N-metilanilīns N,N-dimetilanilīns

3. Skābju amīdu noārdīšana (A. V. Hofmanis, 1881):

(NaOH � Br2 )

CH
3
CT � NaOßr —- CH 3

NH
?

* Naßr � C0 2

NH2
2

Etiķskābes amīds Metilamīns

Amīnu reakcijas. 1. Amīnu bāziskums. Alkilamīni ir

bāzes, kas jau ūdens šķīdumā pievieno protonus, veidojot alkil-

amonija jonus un hidroksīdjonus. Ar skābēm veidojas aikil-

amoiūja sāļi.

CH3 ĢH3

CH
3
—

Ņ*.
+H® CH3—Ņ—H CH3

CH
3

ČH
3

> CH
3 —ŅH �

OH®

HOH ■■«
—*• H®

+ 0H
G CH3

. Trimetilamonija hidroksīds

CH3NH2 * HCI —- CH
3

NH3
CI

Metilamīns Metilamonija
hlorīds

Ja uz amonjaku iedarbojas

ar halogēnalkāniem, veidojas
alkilamīni. Reakcijas starppro-

dukts ir alkilamonija sāļi (A.V.

Hofmanis. 1850). Alkilamīniem

atkārtoti reaģējot ar halogēn-
alkāniem veidojas dialkilamīni

(R2NH) un trialkilamīni (R3N).

Alkilējot trešējos amīnus, iegūst
se

tetraalkilamonija sājus (R
4

NX).

4. daļa
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Amīni

AJMlamīni salīdzinājumā ar amonjaku ir stiprākas bāzes.

Otrējie amīni ir stiprākas bāzes par pirmējiem amīniem. Te

izpaužas alkilgrupu elektrodonorais indukcijas efekts (+1

efekts). Trešējie amīni sakarā ar solvatācijas īpatnībām ir

mazāk bāziski par otrējiem amīniem (sk. 4.16. tab.).

Arilamīni salīdzinājumā ar alkilamīniem ir vājas bāzes (sk.

4.16. tab.). Arilamīni ūdensšķīdumā neuzrādabāzisku reakciju.
Arilamīnu bāziskās īpašības izpaužas, veidojoties arilamonija

sāļiem.

Aniirns Anilīnija hlorīds

Arilamīnu bāziskuma samazināšanās izskaidrojama ar slā-

pekļa atoma nedalītā elektronu pāra delokalizāciju (p-n konju-
gētas sistēmas veidošanos).

2. Alkilēšanas reakcijas. Alkilamīni un arilamīni ar halo-

gēnalkāniem veido otrējos un trešējos amīnus (sk. amīnu iegū-
šanas metodes).

3. Acilēšanas reakcijas. Ar karbonskābju atvasinājumiem
alkilamīni un arilarnīni veido acetilatvasinājumus:

0

CH
3
CH

2NH2
+ ch3~c

\q
—*~ CH

3
CH

2
NH~C-CH

3
+ CH

3C^
oh

CH3-<
q

EtKamīns Etiķskābes N-etilacetamīds Etiķskābe
anhidrīds

4. dala

Formula Nosaukums
Viršanas tempe-

ratūra, °C

NH
3

CH
3
NH

2

(CH3)3
N

Amonjaks

Metilamīns

Dimetilamīns

6,5

7,4

9,25

10,6

10,7

Trimetiiamīns 3,5 9,8

CH3CH2
NH

2

(CH3
CH

2)2
NH

(CH3
CH

2
)
3
N

C
6
H

S
NH

2

Etilamīns 16,6 10,6

Dietilamīns 55,5 10,9

Trietilamīns 89,5 10,8

Anilīns 184,4 4,6
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II

2
CH 3 f^NH-C-CH3 0

CX \H c
> O + CH3C<

0H
CH 3-C^

o

Anilīns Acetanilfds

4. Reakcijas ar slāpekļskābi. Reakcijas ar slāpekļpaskābi
izmanto, lai atšķirtu pirmējos, otrējos un trešējos alkilamīnus:

pirmējie amīni sadalās, veidojot spirtus, otrējie - veido nitrozo-

amīnus, bet trešējie -neveido izolējamus produktus.

© ©

CH
3
CH2 NH

2 � HONO [CH3
CH

2 N=N."Cl] CH3CH2OH * N
2

Etilamīns Etildiazonija hlorīds Etanols

© CH
3
CH

2.

(CH
3
CH

2
)
2

NH � HONO -

tL
*- + H

2
O

CH3CH
2

Dietilamīns N-nitrozodietilamins

Pirmējie arilamīni ar slāpekļpaskābi veido šķīdumā stabilus

diazonija sāļus, bet otrējie arilamīni -- N-nitrozoamīnus.

C^NH2 ®/§ /O oC

ļj � HONO —*~ fj * 2H
2
0

Anilīns Fenildiazonija hlorīds,

benzoldiazonija hlorīds

CH 3
CH3

v© ,;^v
.N~NO

Qf � HONO ~~

H
— Qf * H

2
O

N-metilanilms N-nitrozo-

N-metilanilīns

5. Benzola cikla reakcijas. Arilamīni viegli bromējas jau ar

bromūdeni, istabas temperatūrā veidojot tribromatvasināju-

mus.

4. daļa
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6h20/20° c V
!Nr r

� 3Br
2 ITJ * 3HBr

Br

2,4,6 -tribromanilīns

Acetanilīda reakcijas spēja salīdzinājumā ar anilīnu ir

mazāka un halogenējot iegūst monoatvasinājumus.

0 0 0

ii II II
HN-C-CH

3 HN-C-CH3 HN-C-CH3

Br

Acetanilīds o-bromacetanilīds p-bromacetanilīds

Metilamīns CH
3
NH

2

Metilamīns ir bezkrāsas gāze ar asu smaku. Labi šķīst ūdenī

(līdz masas daļa sasniedz 40 %).

Metilamīnu izmanto organiskajā sintēzē krāsvielu, ārstnie-

cības preparātu un virsmaktīvu vielu ražošanai.

Heksāndiamīns-1,6 H
2N(CH2)6

NH
2

Heksāndiamīns-1,6 ir bezkrāsas kristāliska viela, kuras

kušanas temperatūra 42 °C, viršanas temperatūra 205 °C.

Rūpniecībā iegūst, reducējot adipīnskābes dinitrilu, ko

savukārt var iegūt no butadiēna:

CH
2
=CH—CH =CH CICH

2
—CH = CH—CH

2
CI

butadiēns-1,3 1,4-dihlorbutēns-2

CICH
2
CH

2
CH

2
CH

2
NCCH

2
CH

2
CH

2
CH

2

1,4-dihlorbutāns adipīnskābes dinitrils

H
2
NCH

2
CH

2
CH

2
CH

2
CH

2
CH

2
NH

2

heksāndiamīns-1,6 (1,6-heksametttēndiamīns)

Heksāndiamīns-1,6 ir svarīga izejviela sintētiskās šķiedras -

nailonaražošanai (sk. 4.15. nodaļu).

Anilīns

Anilīns ir bezkrāsas šķidrums ar īpatnēju smaržu. Tā vir-

šanas temperatūra 184,4 °C. Labi šķīst organiskajos šķīdinātā-
jos. Anilīns, stāvot gaisā, ātri paliek brūns.

Anilīnu pirmo reizi ieguvis
0. Unferdorbens (1826), karsējot
indigo kopā ar Ca(OH)2. legūtā
viela tika nosaukta par krista-

līņu. J.Fricše veica to pašu,

karsējot indigo kopā ar KOH un

iegūto vielu nosauca par anilīnu

(1840). Anilīnu akmeņogļu darvā

atklājis F. Runge (1834) un no-

saucis to par kianolu. F.Runge
arī noskaidrojis, ka, oksidējot
anilīnu, veidojas krāsaini savie-

nojumi, un sintezējis pirmās ani-

līna krāsvielas. A.V. Hofmanis

no akmeņpgļu darvas izdala ani-

līnu un hinotīnu (1841). Divus

gadus vēlāk viņš pierādījis, ka

kristalīns, kianois, anilīns ir

identiski savienojumi.

4. dala
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Anilīns ir izejviela krāsvielu, ārstniecības preperatu, anti-

oksidantu un kaučuka vulkanizatoru ražošanai.
NH

6
Sulfanilskābe (p-aminobenzolsulfolskābe) t

so3
h

Sulfanilskābe ir bezkrāsas kristāliska viela ar kušanas tem-

peratūru 286 °C. legūst, sulfurējot anilīnu ar sērskābi:

NH
2

NH 2

� HOSO3H Ģ � h2o

SO3H

Sulfanilskābe ir izejviela azokrāsvielu ražošanai. Lieto celt-

niecībā, lai paātrinātu betona rietēšanu. Sulfanilskābes amīdu

un tā atvasinājumus izmanto ārstniecības preparātu (strepto-
cīda, norsulfazola, sulfadimezīna v. c.) ražošanai.

H2N-^^-S02
-NH

2

Sulfanilskābes amīds (streptocīds)

4.10.3. Arēndiazonija sāļi un azosavienojumi

Diazosavienojumu un azosavienojumu molekulas ir

funkcionālā grupa, kas veidota no diviem slāpekļa ato-

Diazosavienojumos funkcionālā grupa (diazogrupā) saistīta

ar vienu ogļūdeņraža atlikumu, azosavienojumos (azogrupa) -

ar diviem ogļūdeņraža atlikumiem.

Ar—N=N-OH Ar-N=N—Ar

Arēndiazoatvasinājumi Azoarēni

Svarīgākie diazosavienoj umi ir arēndiazonija sāļi, kuri

©

satur grupējumu N=N (diazomjgrupu).

® 0

Ar-N==N*.X

Arēndiazonija sāļi

Arēndiazonija sāļi ir bezkrāsas kristāliskas vielas, kas labi

šķīst ūdenī. Sausā stāvoklī tie ir nestabili un ļoti eksplozīvi.

Johans Grīss (1829-1888)

bija vācu ķīmiķis organiķis. Viņš
pētījis slāpekli saturošus orga-

niskos savienojumus. Atklājis

diazosavienojumus (1857) un

aromātisko amīnu diazotēšanas

reakciju ar HMŪ
2

(1858), ieguvis

jaunu krāsvielu grupu
- azokrās-

vielas (1864) un sintezējis azo-

krāsvielu anilīna dzelteno

(p-aminoazobenzolu) (1866).

4. daļa
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Svarīgākā arēndiazonija sāļu iegūšanas metode ir pirmējo
arilamīnu diazotēšana - reakcija ar slāpekļpaskābi minerāi-

skābju klātienē (sk. pirmējo arilamīnu reakcijas).

+ hci — o
Anilms Ani līnija hlorīds

NaN0
2

+ HCI -+ HN0
2

+ NaCl

©c © ©

fl � —- rT + 2H
2
0

Benzoldiazonija
hlorīds

Rūpniecībā diazonija sāļus kristāliskā veidā neizmanto.

legūst diazonija sāļu ūdens šķīdumus, ko lieto turpmākajām
sintēzēm.

Diazonija sāļu reakcijas. 1. Reakcijas, kurās slāpeklis izda-

lās. Arildiazonija sāļi iedarbībāar jodīdiem veidojodarēnus, un

izdalās slāpeklis. Ar ūdenidiazonija sāļi veido fenolus:

© ©

Jodbenzols

© ©

� HOH —- rj *H2 ■ + HCI ■
Fenols

2. Reakcijas, kurās slāpeklis saglabājas. Arildiazonija sāļi

vāji skābā vidē viegli reaģē ar amīniem, bet vāji bāziskā vidē -

ar fenoliem, veidojot azosavienojumus. Azosametināšanās

reakcija ir pamatā azokrāsvielu ražošanai:

aUmsO N
.N(CH

3
)
2 H

© /t-a

+ U QhN-N^QhN(CH3)2+ HCI

NjN -dimetilonilīns p-NjN-dimetilaminoazobenzols

ņr^1- Qr
0H

— o-^O-0"-^0 - 8

Fenols p - hidroksiazobenzols

4. dala
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4.10.4. Azokrāsvielas

Visi azoarēni ir krāsaini savienojumi - dzelteni, oranži,

sarkani, zili, zaļi un melni. Azoarēnus ļoti plaši izmanto kā

viegli iegūstamas sintētiskās krāsvielas, kurām raksturīga liela

nokrāsu dažādība.

Savienojuma krāsainību nosaka to spēja absorbēt noteikta

garuma gaismas viļņus (no 400 līdz 800 nm). Krāsas efekts rodas

no atstarotās neabsorbētās gaismas, kurā trūkst absorbētās

gaismas viļņu garumu, un mēs redzam t.s. papildkrāsu. Tā,

piemēram, ja viela absorbē 605—730 nm garos sarkanos

gaismas viļņus, papildkrāsa ir zilizaļa (sk. 4.17. tab.).
Gaismas absorbcija ir saistīta ar vielas molekulas uzbūvi,

tās elektronu sistēmas ierosināmību (elektronu pāreja uz lielā-

kas enerģijas orbitāli). Konjugētajās sistēmās elektronu iero-

sināšanas enerģija ir vismazākā. Palielinoties konjugācijai,

absorbcija tiek nobīdīta uz garo viļņu pusi, un, sasniedzot

spektra redzamo daļu, savienojumi kļūst krāsaini. Vielas spēju
absorbēt redzamās gaismas viļņus nosaka nepiesātinātas gru-

pas -hromofori (no grieķu valodas vārdiem chroma -krāsa,

phoros - nesējs), kas satur vienu vai vairākas dubultsaites:

—N=N— -N=o -NC
O

-C==o >C=CC =\ī/=

azogrupa nitrozo- nitro- karbonil- alkenii- hinoīdās

grupa grupa grupa grupa struktūras

Šo savienojumu krāsa nereti ir maz intensīva, un tienav izman-

tojami par krāsvielām. Auksohromās grupas krāsu pastiprina,
un savienojumi kļūst krāsvielas. Auksohromās grupas ir ar

skābām vai bāziskām īpašībām (skābās vai bāziskās krāsvielas)
un veicina krāsvielu saistīšanos ar šķiedru. Tās satur atomu ar

4.17. tabula

Absorbēto gaismas viļņu garumi un savienojumu krāsa

4. dala
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Absorbēto gaismas viļņu

garumi A, nm

Absorbētās spektra

daļas krāsa
Vielas krāsa

400-450

450-480

480-490

490-560

580-395

595-605

605-730

Violeta

Zila

Gaiši zila

Zaļa
Dzeltena

Oranža

Sarkana

Zaļgandzeltena
Dzeltena

Oranža

Purpurkrāsa
Zila

Gaiši zila

Zilizaļa
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nedalītajiem elektronu pāriem, kas palielina laika vienībā

absorbēto fotonudaudzumu:

-OH —NH
2

-N(CH 3)2 -OCH3 v.c.

hidroksil- amino- dimetilamino- metoksi-

grupa grupa grupa grupa

J . azobenzols (sarkanā krāsā, nav

(f Vm=n/ \ krāsviela)

/^~V_m— p-hidroksiazobenzols (dzeltena
\_J^N"N

\_/
UM

krāsviela)

N=N-/yN(CH3)2
p-N,N-dimetilaminoazobenzols

\=/ \=/ (dzeltenoranža krāsviela)

Azokrāsvielas var būtūdenīun taukos šķīstošas. Nešķīstošās
azokrāsvielas bieži sintezē tieši uz audumušķiedras. Krāsojamo
materiālu apstrādā ar sārmainu fenolu, naftolu (fenolātu,

naftolātu) vai to atvasinājumu šķīdumu un pēc tam iegremdē
aukstā(0—v5 °C) acildiazonija sālsšķīdumā. Azosametināšanās

un azokrāsvielas veidošanās process notiek uz šķiedras.
Daudzus azosavienojumus izmanto analītiskajā ķīmijā par

indikatoriem. Tā, piemēram, par indikatoru izmanto metil-

oranžo (heliantīnu): bāziskā un neitrālā vidē tas ir dzeltenā

krāsā, skābā vidē - sarkanā krāsā. Krāsas maiņa saistīta ar

protonēšanos pie slāpekļa atoma.

NaO^S-Q>-N=N-^-N(CH3
)2

Metiloranžs

Azokrāsvielu ir sintezēts ļoti daudz. Tā ir viena no svarīgā-

kajām krāsvielu grupām. Tās plaši izmanto laku un krāsu,

gumijas, poligrāfijas, ādu, plastmasu ražošanā un tekstilrūp-
niecībā.

4.11. Aldehīdi un ketoni

Aldehīdi un ketoni ir ogļūdeņražu atvasinājumi, kuru

molekulās ir karbonilgrupa yc=o. Aldehīdos karbonil-

grupa ir saistīta ar vienu oglekļa atomu (izņemot form-

aldehīdu), betketonos-ar diviem oglekļa atomiem:

4. dala
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§

II

R—£ —-U

Ar—

0

II

4.25. att. σ un π saišu

veidošanās aldehīdamo-

lekulā (a) un C atoma

hibridizēto orbitāļu leņ-
ķi (b).

Aldehīdi Ketoni

0

CH
3
CH

2 CH3CCH3

Propanons
Propanals (acetons)

Benzaldehfds Benzofenons

Vienkāršākie piesātinātie aldehīdi un ketoni ir bezkrāsas

šķidrumi; izņēmums ir formaldehīds - tā ir gāze ar asu smaku

(sk. 4.18. tab.).
Aromātiskie aldehīdi un ketoni ir bezkrāsas šķidrumi vai

kristāliskas vielas ar patīkamu smaržu (aldehīdiem ir rūgto
mandeļu smarža). Savienojumi ūdenīnešķīst.

Karbonilgrupā oglekļa atoms atrodas sp
2 hibridizācijas stā-

voklī, un starp saitēm ir 120° leņķis (sk. 4,25. att.). Saite C=0

karbonilgrupā ir īsāka par saiti C-0 spirtu molekulā.

Aldehīdi un ketoni ir polāri savienojumi, jo skābekļa atoms

ir elektronegatīvāks par oglekļa atomu. Saites C=0 polarizā-

cija, «x un % elektronu līdzdalība saites veidošanā veicina elek-

tronblīvumapalielināšanos skābekļa atomam karbonilgrupā.

.6© 6©

>=0

4.18. tabula

Daži karboniisavienojumi

4. dala
i

Kušanas tem- Viršanas tem-
Formula Nosaukums

peratūra, °Cperatūra, °C

HCHO Formaldehīds -92,0 -21,0

CH,CHO Acetaldehīds -123,5 21,0

CH
3
CH

2
CHO

CH
3
COCH

3

Propanāls -81,0 48,8

Acetons -95,0 56,5

CH
3
COCH

2
CH

3
Butanons -86,4 79,6

0

Benzaldehīds -26,0 179,5

Benzofenons 49,0 306,0
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Aromātisko karbonilsavienojumu molekulā arēna cikla

% elektroni un karbonilgrupas n elektroni veido konjugētu
sistēmu. Karbonilgrupa, būdamaelektrofils aizvietotājs, sama-

zina cikla oglekļa atomu elektronbllvumu, sevišķi orto un para

vietās.

legūšanas metodes. 1. Spirtu oksidēšana vaikataiītiskā de-

hidrogenēšana.

CH
3
OH + 0--^-H— H

2
O

metanols metanāls

(formaldehlds)

Metālisko varu oksidē ar gaisa skābekli un iegūto vara(ll)
oksīdu atkārtoti izmanto reakcijā.

2Cu + 0
2
Ž**™* 2CuO

Šo metodi izmanto rūpniecībā formaldehīdaražošanai.

Spirtu dehidrogenēšanu veic, laižot spirta tvaikus pāri
sakarsētam katalizatoram:

CH3CHCH3 -

Cv; te2s0 °c
,. CH

3
CCH

3
+H

2

OH O

propanols-2 acetons

(propanons)

2. Alkilarēnu oksidēšana. Toluolaun tā atvasinājumu oksi-

dēšanair ērta metode aromātisko karbonilsavienoj urnu iegūša-
nai:

q
ch

\o
2

or<H°.HZ
o

Toluols Benzaldehids

Etil benzols Acetofenons

4. daļa
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3. Dihalogēnalkānu un dihalogēnalkilarēnu hidrolīze. Hid-

rolizējot dmalogēmtvasmājumus sārmu klātienē, viegli veido-

jas aldehīdi un ketoni.

CH
3
CH

2
CHC1

2
+ H

2
O CH

3
CH

2
C\° .+ 2HCI

1.1-dihlorpropāns propanāls H

CH
3
CC1

2
CH

3
+H

2
O^SCH

3
CCH

3
+ 2HCI

2.2-dihlorpropāns

OCHCI20
CHCl2

, h2
O Qf

S
H . 2HCI

Benzālhlorīds Benzaldehīds

4. Alkīnu hidratācija (sk. 4.6.4. iedaļu). Acetilēns, pievieno-

jot ūdeni, veidoacetaldehīdu, betaizvietotie acetilēni - ketonus.

H2SO4 r -,

CH
3
-(>CH+H

2
0 — CH

3
-C=CH

2
-*CH

3
CCH

33 2 3 3

0H
y J 0

Propīns Nestabils Acetons

savienojums

5.Arēnu acilēšana (Frīdela-Kraftsa reakcija). Arilketonus

iegūst, acilējot arēnus ar karbonskābju halogenīdiem bezūdens

AIC1
3

klātbūtnē:

Benzols Acetilhlorīds Acetofenons

Karbonilsavienojurnu reakcijas. Nevienmērīga elektron-

blīvuma sadalījuma dēļ karbonilgrupā ir divi reakcijas centri:

oglekļa atoms -elektrofilais un skābekļa atoms - nukleofilais

centrs. Šo centru eksistence nosaka raksturīgās reakcijas ar

nukleofilajiem un elektrofilajiem reaģentiem. Karbonilgrupas

polarizācija izraisa daļēju elektronblīvuma nobīdi arī pārējās
saitēs un nosaka pie cc oglekļa atoma esošā ūdeņraža reaģēt-

spēju.

\6
J

© 5© J>e
==0 ■*-— Nukleofilais

/<x

jt centrs

Elektrofilais

centrs
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Aromātisko karbonilsavienojumu (aldehīdu un ketonu)
ķīmiskās īpašības līdzīgas piesātināto aldehīduun ketonu īpašī-
bām.Karboiulgrupas un cikla n elektronu sadarbības rezultātā

ir samazināta karbonilgrupas oglekļa atoma reaģētspēja ar

nukleofilajiem reaģentiem (OH c
,
CN G

,
NH

3).

Reakcijās ar elektrofilajiem reaģentiem HSOf, X c)
aizvietotājs stājas meta vietā attiecībā pret karbonilgrupu.

6©

Hv
v

Sl©<
pO-«f—Nukleofilais centrs

-Elektrofilais centrs

BJJ©8
JJ

©

m' BJJJ©8 JJJ
©

m

Pievienošanas reakcijas

r 1
fie OH

6©£o 6©50

R—CCi + H V *- R—C—Y

t
H

I i

1.Hidrogenēšan v var izdarīt ar molekulāro ūdeņradi katali-

zatoruklātbūtnē:

H

JO |
CH

3
CH

2
+ H

2
CH

3
CH

2
C—OH

H

propanāls propanols-1

H

CH
3
CCH

3
+H

2
-^CH

3
CCH

3

O OH

acetons propanols-2

2.Reakcija ar ciānūdeņradi. Aldehīdiun ketoni veido a-hidr-

oksinitrilus.

OH

CH
3
C ( + HCN - CH

3
—C—CN

X
H I

H

acetaldehlds a-Mdroksipropānnitrils
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0T
CHO

* HCN — (>C-CN
OH

Benzaldehīds a-hidroksifeniletiķskābes
nitrīts

3. Reakcija ar spirtiem. Karboniisavienojumi ar spirtiem

minerālskābju klātbūtnē veidopusacetālus un acetālus.

,-H OH OC2H 5

I H® +C2HSOH/H® I
CH

3
cf *:0C2HS

J^CH
3
-C-H \ CH

3
-C-H

3
V
\

H y. 2 5 3
( -H2O |

OC
2
H

5
OC

2
H

5

Acetaidehīds Acetaldehīda Acetaidehīda

pusacetāts dietilacetāls

Karbonilgrupas skābekļa atoma

aizvietošanas reakcijas
Aldehīdiun ketoni viegli reaģē ar amonjaku un tāatvasinā-

jumiem, piemēram, hidroksilamīnu, veidojot oksīmus (aldoksī-
mus un ketoksīmus).

CH
3

CH
3

C=o * H2N-OH � H2
O

CH
3

CH3

Acetons Hidroksilamīns Acetona oksīms

'

-^CH=N-OH

Qf *
H

2
fi-OH —QT *

H2°

Benzaldehīds Benzaldehīda

oksīms

Oksidēšanas reakcijas

_

Aldehīdi viegli oksidējas līdz karbonskābēm. Ketoni oksi-

dējas tikai ar spēcīgiem oksidētājiem. Reakcijā, pārtrūkstot
C-C saitei, veidojas karbonskābju maisījums.

1. Oksidējot formaldehīdu ar diamīnsudraba(l) hidroksīda

šķīdumu, reakcijā izdalās brīvs sudrabs (sudraba spoguļa reak-

cija).

H-<°* 2[Ag(NH3 )2]®OHO—H-C^onh?+0—H-C^0nh?+
2Ag* � H

2
O * 3NH3

Formaldehīds Amonija formiāts

m

!
R—C—H

i
OH

Pusacetāii

OR

I
n—e—h

I
m

Acetāli

R—C = NOH

I
li

Aldoksīmi

R—C -NOH

I
R

Ketoksīmi
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2. Oksidējot ketonus, kai'bonilgrupa saistās ar alkilgrupu,
kurāir mazākais oglekļa atomu skaits.

CH3-C-fCH2
CH

2CH3 �20 —- CH
3
CH

2
cC°

h

Pentanons-2 Etiķskābe Propionskēbe

Arēnkarbaldehīdi viegli oksidējas līdz attiecīgai skābei pat

ar gaisa skābekli.

Benzaldehīds Benzoskābe

Polimerizācijas reakcijas

Polimerizācijas reakcijas raksturīgas tikai aldehīdiem. Tie

polimerizējas skābju klātbūtnē, veidojot lielmolekulārus line-

ārus polimērus vai cikliskus savienojumus.

/CH2

H
2Cs.

n

/CH
2

— nH-C< — ļCH2-Oļ-n
Un

Trioksimetilēns Paraforms

(n=3) H
x y

CH
3 (n=1O...10O)

H3
C CH3

Acetaldehīds Paraldehtds

Formaldehlds (metanāls) H—CC
X

H

Formaldehīds ir bezkrāsas gāze ar asu smaku. Labi šķīst
ūdenī un organiskajos šķīdinātājos. 37% formaldehīda šķī-
dumuūdenīsauc par formalīnuun izmanto bioloģisko paraugu

konservācijai.
Rūpniecībā formaldehīdu iegūst, katalītiski oksidējot meta-

nolu vai metānu ar gaisa skābekli:

CHI +Q
2

*»t-.soo°C
|H_c^

o

+H Q

Justuss Līfaigs (1803-
-1873) - vācu ķīmiķis. Viņš ir

viens no ķīmiķu organiku skolas

dibinātājiem. J. Lībigs kopā ar

vācu ķīmiķi F.Veleru konstatē-

juši pirmo izomērijas gadījumu
{1323) un abi pamatojuši radi-

kāļu teoriju (1832): reakcijā
C 6H

S
CQOH -* C 6H

S
CHO

- C 6H
S

CQCS ~* C 6H
s

COS0
2
CI

benzoilgrupa (C6
H

s
CO~) pāriet

nojuma otri j.ubigs pirmais
ieguvis hloroformu (1831). acet-

aldehīdu (1834) un ieviesis ter-

minu ie8~?
organiskās skābes

vīnskābi, āboiskābi, citronskābi.

mandeļskābi v.c. (1838). izstrā-

dājis C un H noteikšanas me-

todes organisko savienojumu
analīzi (1831-1833).
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Formaldehīds ir svarīga izejviela organiskajā sintēzē fenol-

formaldehīdsveķu un karbamīdsveķu ražošanai. Formaldehīdu

lieto arī krāsvielu, sprāgstvielu, līmju un laku ražošanai.

Acetaldehīds (etanāls) CH
3
—C<

X̂
H

Acetaldehīds ir bezkrāsas šķidrums ar īpatnēju smaku. Tas

labi šķīst ūdenī, etanolā un benzolā.

Svarīga rūpnieciska metode acetaldehīda ražošanai ir

etilēnakataiītiskā oksidēšana:

2CH
2
= CH

2 +02
2CH

3
—

H

etilēns acetaldehīds

Svarīgs starpprodukts sintētiskā kaučuka, etanola, etiķskā-
bes, aldehīdsveķu, krāsvielu un ārstniecības vielu ražošanai.

Acetons (propanons) CH
3
—C—CH

3

O

Acetons ir bezkrāsas šķidrums ar patīkamu smaržu. Ar

ūdeni un organiskajiem šķīdinātājiem sajaucas jebkurā attie-

cībā.

Acetonu iegūst, dehidrogenējot vai oksidējot propanolu-2
vai oksidējot kumolu (sk. 4.8.3. iedaļu).

Acetonu plaši lieto par laku, nitrocelulozes, acetilcelulozes

un acetilēna šMdinātāju.

Akroleīns CH
2
=CH—C<

X̂
H

Akroleīns ir bezkrāsas šķidrums ar viršanas temperatūru

52,5 °C. Akroleīnam ir asa smaka, kas izraisa asarošanu. Labi

šķīst ūdenī un organiskajos šķīdinātājos.
Rūpniecībā iegūst, katalītiski oksidējot propēnu augstā

temperatūrā:

CH
2
=CH—CH

3
+0

2

Cv; >300 °C
> CH

2
= CH—+ H

2
O

H

propāns akroleīns

Akroleīns ļoti viegli polimerizējas. To lieto caurspīdīgu
plastmasu ražošanai, un tas ir starpprodukts sintētiskā glice-
rīna ražošanā.

4. dala
i



441

Benzaldehīds CJT

Bezkrāsas eļļains šķidrums ar rūgto mandeļu smaržu. Labi

šķīst organiskajos šķīdinātājos.

Rūpniecībā iegūst, katalītiski oksidējot toluolu.

Benzaldehīdu izmanto smaržvielu un medikamentu iegū-

šanai. Organiskajā sintēzē to lieto trifenilmetāna krāsvielu

ražošanai.

01-0
Benzofenons Ķ

Benzofenons ir bezkrāsas kristāliska viela, kas labi šķīst

organiskajos šķīdinātājos.
_

_

Izmanto parfimērijas rūpniecībā un organiskajā sintezē.

Lietopar sensibilizatoru* fotoķīmiskos procesos.

4.12. Karbonskābes

Karbonskābes jeb karboksilskābes ir ogļūdeņražu skā-

bekļa wni, kuru molekulās ir viena vai vairākas

■

karboksilgrupas —-C>.

Karbonskābes iedala atkarībā no karboksilgrupu skaita

molekulā un ogļūdeņraža atlikuma rakstura. Atkarībā no ogļ-

ūdeņraža atlikuma uzbūves karbonskābes iedala piesātinātās,

nepiesātinātās karbonskābēs un arēnkarbonskābēs.

Monokarbonskābes

CH3COCH CH
2
=CH-COOH ĻJ

etiķskābe akrilskābe benzoskābe

(etānskābe) (propēnskābe)

*Viela, kas pastiprina kinofilmu, fotofilmu un fotoplašu jutīgumu

pret dažiem krāsainiem gaismas stariem.

R-<°

Piesātinātās

monokarbonskābes

Arēnmonokarbonskābes

4. daļa
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Dikarbonskābes

COOH CH-COOH

COOH CH-COOH

skābeņskābe maleīnskābe ftalskābe

(etāndiskābe) (cis-butēndiskābe) (1,2-benzol-
dikarbonskābe)

4.12.1. Monokarbonskābes

Monokarbonskābes ir ogļūdeņražu skābekļa atvasinā-

jumi, kuru molekulās karboksilgrupā saistīta ar piesāti-
nātā, nepiesātinātā vaiaromātiskā ogļūdeņraža atlikumu.

Monokarbonskābes ir bezkrāsas šķidrumi vai kristāliskas

vielas ar asu smaku un samērā augstām viršanas tempera-
tūrām. Tās norāda, ka starp karbonskābju molekulām veidojas

spēcīgas ūdeņraža saites un rodas dimēri:

H-Cv
HoC —Cv, —CH-3

3 x
o-h cr

Karboksilgrupā elektronblīvums pārvietots pie karbonil-

grupas skābekļa atoma. Šo elektronu mijiedarbību (konjugā-
ciju) shematiski attēlo šādi:

rVLL- Nukleofilais

centrs

*
Q.^H

Elektrofilie

centri

Rezultātā karboksilgrupā veidojas nukleofilais centrs un

elektrofilie centri (sk. 4.11. nodaļu).
Arēnmonokarbonskābes ir bezkrāsas kristāliskas vielas.

Grūti šķīst aukstā ūdenī.

Arēnmonokarbonskābes ir nedaudz stiprākas par piesāti-

nātajām skābēm. Tas izskaidrojam? ar karboksilgrupas saites

O-H polarizācijas palielināšanos, jo skābekļa atoma nedalītais

elektronu pāris iesaistās cikla konjugētajā sistēmā (sk. 4.19.

tab.).

8e

/ &©(/ V*-c

/ "O. o®

elektronblīvums y 5©
U-«—H
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4.19. tabula

Dažas monokarbonskābes

Jakarboksilgrupā ir tieši saistīta ar cikla oglekļa atomu, tad

tā darbojas kā elektronakceptora grupa, samazinot elektron-

blīvumu cikla orto un pāra vietās.

legūšanas metodes. 1. Oksidēšanas reakcijas. Ogļūdeņ-

ražu, spirtu un aldehīdu oksidēšanai izmanto skābekli (kata-
lizatoru klātbūtnē) vai arī neorganiskos oksidētājus.

CH
3
CH=CHCH

3
+ 20

2

Na^Cr^/H@: *°, 2CH
3
COOH

butāns etiķskābe

CH
3
CH

2OH + 0
2

CH
3
COOH +H

2
O

etanols

c
\ 30 assg Qr

COOH

. h
2
o

Toluols Benzoskābe

Ādolfs Vilhelms Herma-

nis Kolbe (1818-1884) - vācu

ķīmiķis organiķts. No neorganis-
kām vielām viņi sintezējis etiķ-
skābi (1845). salicilskābi (1860),
skudrskābi (1861). Atklājis me-

todi alkānu iegūšanai, elektro-

Uzejot karbonskābju sāļus (1849.
Kolbes reakcija:

R—COO [RCOO- R] ~*

-» R—R (iznākums 50-90%).

4. dala
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Kušanas Viršanas PK
A,

ūdenī

2S°C

Šķīdība

g/100gH2i
2S°C

Formula Nosaukums tempera-

tūra, °C

tempera-

tūra, °C

HCOOH Skudrskābe 8,3 100,7 3,75 oo

CH3COOH Etiķskābe 16,8 118,1 4,76 00

CH
3
CH

2
COOH

CH3(CH2)2COOH

CH3(CH2)3COOH

Propionskābe -20,8 141,1 4,89

Sviestskābe

Baldriānskābe

-5,26

-33,83

163,5

186,05

4,82

4,86 3,7

CH3(CH2)14
COOH Palrnitlnskābe 63

267

nešķ.
13,3 kPa

CH
3(CH2)16

COOH Stearīnskābe 71,5
291

nešķ.
13,3 kPa

CH
2
=CH-CHOH Akrilskābe 13 141,6 4,26

—-

aCOOH Benzoskābe 122,4 249,0 4,17 0,34



Nitrilu hidrolīzes metodi

karbonskābju iegūšanai izstrādā-

juši E.Frenklends un Ā.V.H.Kolbe

(1848).

Edvārds Fronteiends (1825—
1899)-angļu ķīmiķis organiķis.
Viņš ieguvis propionskābi, hidro-

lizējot etilnitrilu (1847, kopā ar

A.V. H.Kolbi), kā arī alvas un

dzīvsudraba alkilatvasinājumus

(1852). leviesis terminu "metāl-

organiskie savienojumi", sinte-

zējis bora un litija organiskos
savienojumus (1862), pētījis
acetetilestera reakcijas spēju

(1864).

2. Nitrilu hidrolīze. Karsējot nitrilus (ciāngrupu C=N satu-

roši savienojumi) kopā ar skābju vai sārmu ūdens šķīdumiem,
hidrolīzes rezultātā veidojas skābes.

Oksosintēzes metodi pir-
rnais atklājis franču ķīmiķis
M. Bertlo, izmantojot to skudr-

skābes iegūšanai (1862).

a) CH
3
CH

2
Br + NaCN - CH

3
CH

2
C=N + Naßr

etilbromīds propānnitrils

CH
3
CH

2
C=N + 2H

2
0 +H® -> CH

3
CH

2
COOH + NH®

propānskābe

fV
Br

. CuCN

HC

fN(CH3)' ■150 °

C-, fir
teN

. Cußr
•s^/1 (dimetilformamīds)

Brombenzols Benzonitrils

0T
C0°H

- NH
*

Benzoskābe

3. Oksosintēze. Alkēni un spirti, reģējot ar oglekļa(lQ oksīdu,
veido monokarbonskābes:

CH
2
=CH

2+CO
kat

'
f>'°'lMPa

) CH
2
-CH

2
CH

3
CH

2
COOH

etilēns propānskābe

II
o

CH
3
OH + CO CH

3
COOH

metanols etiķskābe

Monokarbonskābju reakcijas. 1. Karbonskābju disociā-

cija (protolīze). Ūdens šķīdumos karbonskābes disociē, veidojot

protonu un anjonu (karboksilātjonu). Protons ar ūdens mole-

kulām veido hidroksonija jonu. Monokarbonskābēm saites

O-H protolīze notiek vieglāk nekā spirtu molekulās. Karbok-

silātjonā negatīvais lādiņš delokalizēts, t.i., izlīdzināts starp
abiem skābekļa atomiem.

1/20

R—Z( � H
2
O R—C •! + H

3
O

oh :
1/20

Karbonskābe Karboksilātjons Hidroksonija

jons
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Izlīdzināto karboksilatjona elektronu blīvumu var attēlot

arī šādi: R-COO 0
.

2. Sāļu veidošanās. Karbonskābes reaģē ar sārmiem, karbo-

nātiem un amonjaku.

CH3COOH + NaHC0
3
- CH

3
COONa 4- H

2
O + C0

2

etiķskābe nātrija acetāts

CH3COOH +NH
3
- CH

3COONHt
amonija acetāts

3. Esteru veidošanās. Skābēm reaģējot ar spirtiem, veidojas
esteri.

0 0

II h2so4 H

CH3CH2-C-OH + C 2HS
OH «

* CH
3
CH

2
-C-OC

2
H

5 � HOH

Propionsko.be Etilpropionāts

4. Halogēnanhidrīdu veidošanās. Karbonskābes reakcijā ar

fosfora halogenīdiem veido halogēnanhidrīdus.

0 0

CH
3
CH2-C-OH +

PCl
5

stm\ CH3CH2-C-Cl � POCl3 � HCI

Prbpionskābe Propionilhlorīds

5. Amīdu veidošanās. Karsējot karbonskābes ar amonjaku
vai amīniem, notiek hidroksilgrupas aizvietošanās ar amino-

grupu(NH
2, RNH).

CH
3
COOH + NH

3
+± CH

3COONHt-^^CH3
cf

o

+ H
2
O

NH
2

amonijaacetāts acetamīds

6. cc-halogēnkarbonskābju veidošanās. Halogēnkarbonskā-
bes iegūst tiešas halogenēsanas reakcijā.

CH
3
CHCOOH + Cl

2
™+ CH

3
CHCOOH + HCI

i !
H Cl

a-hlorpropionskābe

7. Arēnmonokarbonskābēm raksturīgas alifatisko karbon-

skābju karboksilgrupas reakcijas. Elektrofilās aizvietošanas

4. dala
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Utšels Sevrols (1786-
-1839} - franču ķīmiķis orga-

niķis. Vīna galvenie pētījumi ir

par taukvielām. No taukiem
M.Ševrels izdalījis stearīnskābi.

oleīnskābi un patmitīnskābi
118171.

reakcijas benzola gredzenā notiek galvenokārt meta vietā (sk.
arēnu reakcijas 4.6.6. iedaļā).

Ēir N0
2,

S0
3
H, Cl

V ir MCI®, HSOt

Skudrskābe HCOOH

Skudrskābe ir bezkrāsas šķidrums ar asu smaku. Ar ūdeni

un etanolu tā sajaucas visās attiecībās.

Skudrskābi iegūst no oglekļa(II) oksīda un sārma:

CO + NaOH
* 100 °c> *°-BMPa

, HCOONa

nātrija fonniāts

HCOONa -f H
2
S0

4
-» HCOOH +NaHS0

4

skudrskābe

Skudrskābi izmanto tekstilrūpniecībā par kodinātāju vilnas

un kokvilnas audumu krāsošanā, ādu apstrādē. Skudrskābe! ir

antiseptiskas īpašības, un to izmanto raudzēšanas kublu dez-

infekcijai.

Etiķskābe CH
3
COOH

Etiķskābe ir bezkrāsas šķidrums ar asu smaku un skābu

garšu. Ar ūdeni un etanolu sajaucas visās attiecībās. Bezūdens

etiķskābi sauc par ledus etiķskābi, jo 16,6 °C temperatūrā tā

sasalst. Pārtikas rūpniecības vajadzībām etiķskābi iegūst, rau-

dzējot vīnu vai augļu sulas speciālu baktēriju klātbūtnē.

Ūdens šķīdumu, kurā etiķskābes masas daļa ir 70 %, sauc

par etiķa esenci. Pārtikā lieto % etiķskābes ūdens šķīdumu,
ko sauc par etiķi.

Rūpniecībā etiķskābi iegūst, oksidējot acetaldehīdu vai kar-

bomlējot metanolu.

Etiķskābi plaši lieto par izejvielu mākslīgo šķiedru, laku un.

krāsu, medikamentu un pārtikas rūpniecībā. Izmanto arī tek-

stilrūpniecībā audumukrāsošanā un apdrukāšanā. Etiķskābes

sāļus -acetātus -izmanto par kodinātājiem tekstilrūpniecībā.

PaJmitīnskābe CH
3(CH2)14

COOH

Stearīnskābe CH
3(CH2)J6

COOH

Augstākās monokarbonskābes -palmitīnskābe un stearīn-

skābe - glicerīna esteru veidāatrodas taukos. Šīs skābes iegūst,
taukus hidrolizējot. Palmitīnskābes un stearīnskābes sāļus
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izmanto par virsmaktīvām vielām un mazgāšanas līdzekļiem.

Nātrija sāļi (palmitāts un stearāts) ir cietās ziepes, bet kālija

sāļi -šķidrās ziepes. Palmitātu un stearātu veidošanās notiek,
skābēm reaģējot ar sārmiem vai nātrija karbonātu.

CH
3
(CH

2
)

16
COOH + NaOH - CH

3(CH2)16
COONa + HOH

stearinskābe nātrija stearāts (ziepes)

Akrilskābe CH
2
= CH-COOH

Šķidrums ar asu smaku. Labi šķīst ūdenī un organiskajos
šķīdinātājos. Tehnikā iegūst no acetilēna un oglekļa(H) oksīda:

HC=CH+ CO + HOH

H

=CH-COOH

H
x

akrilskābe

Akrilskābe un tās esteri (it īpaši akrilskābes metilesteris jeb
metilmetakrilāts) viegli polimerizējas.

CH
2
=CH—COOCH

3
CH

2
=<jļ—COOCH

3

CH
3

metilakrilāts metilmetakrilāts

Akrilskābes atvasinājumi -metilakrilāts un metilmetakri-

lāts ir svarīgas izejvielas polimēru rūpniecībā. Polimerizējot

metilmetakrilātu, iegūst augstas kvalitātes organisko stiklu.

ch
3

r ch
3

■

nCH
2
=C - —CH

2
—C—

COOCH3 COOCH3
L }n

metilmetakrilāts polimetilmetakrilāts

Oleīnskābe (cis-9-oktadecēnskābe)

H H

>C =C<
CH

3(CH2)7

' x

(CH2
)
7
COOH

Oleīnskābe ir eļļains bezkrāsas šķidrums ar viršanas tem-

peratūru 286 °C (0,01 MPa). Izplatīta dabāglicerīna esteru veidā

un ietilpst daudzutaukusastāvā. Oleīhskābi iegūst, pārziepojot
taukus. Tehnisko oleīnskābi lieto kokvilnas audumu apdrukā-

šanai, ziepju rūpniecībā un kā plastifikatoru (vielas, kas

palielina elastību, samazina polimēra viskozitāti un atvieglo tā

samaisīšanu ar citiem komponentiem) plastmasu ražošanā.
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f^V'COOH

Benzoskābe (T |ļ

Bezkrāsas kristāliska viela, viegli sublimējas un kristali-

zējas. Labi šķīst karstā ūdenī.

Benzoskābi izmanto par izejvielu krāsvielu, smaržvielu un

farmaceitisko preparātu iegūšanai. Benzoskābeipiemīt antisep-
tiskas un konservējošas īpašības. Skābi un tās sāļus lieto

pārtikas produktu konservēšanai.

4.12.2. Dikarbonskābes

Dikarbonskābes ir ogļūdeņražu skābekļa atvasinā-

jumi, kuru molekulās ir divas karboksilgrupas.
Svarīgākās dikarbonskābes:

HOOC- COOH skābeņskābe (etāndiskābe)

HOOC-CH
2
-COOH

malonskābe (propāndiskābe)

HOOC—(CH
2
)
A
— COOH adipīnskābe (heksāndiskābe)

CH-COOH

CH-COOH
maleīhskābe (cis-butēndiskābe)

COOH
ftalskābe (1,2-benzoldikarbonskābe)

Dikarbonskābes ir bezkrāsas kristāliskas vielas. Piesātinā-

tās dikarbonskābes labi šķīst ūdenī, aromātiskās - vāji.

Dikarbonskābju molekulās starp karboksiigrupām pastāv
savstarpēja iedarbība. Ar to arī izskaidro, kāpēc dikarbonskā-

bes ir stiprākas skābes par monokarbonskābēm. Palielinoties

to oglekļa atomu skaitam, kas atrodas starp abām karboksil-

grupām, skābes disociācija samazinās. Tā, piemēram, adipīn-
skābes pirmā un otrā disociācijas konstante (pKAi

= 4,41,

pK
A2

= 5,28) maz atšķiras no etiķskābes disociācijas kon-

stantes (pK = 4,76). Visstiprākā dikarbonskābeir skābeņskābe

(pKAA
= 1,27, pKAa

= 4,27).
Dikarbonskābes veido divus anjonus un divas saļu rindas -

skābos un neitrālos sāļus. Skābju disociācija noris praktiski
momentāni. Līdzsvara stāvoklī eksistē abi joni.

HOOC—COOH «± HOOC—COO9 + H®

HOOC—COOc *± eOOC—COO® + H®

Dikarbonskābēm raksturīgas visas karboksilgrupas reak-

cijas: tās veido anhidrīdus, halogēnanhidrīdus, esterus, amīdus
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un citus savienojumus (sk. monokarbonskābes). Reakcijā var

piedalīties vienavai abas karboksilgrupas.

COOH

Skābeņskābe \
COOH

Skābeņskābe ir bezkrāsas kristāliska viela, kušanas tem-

peratūra 189,5 °C. Labi šķist ūdenī. Skābeņskābi iegūst, kar-

sējot nātrija formiātu:

c ©

c © COONa
H sn

COOH

2HCOONa + NaOH
>30Q c

. |c © S + Na,SO.
~H

* COONa COOH
4

nātrija formiāts nātrija skābeņ-
oksalāts skābe

Skābeņskābi izmanto par kodinātāju audumu krāsošanai,
riekstkoka un sarkankoka balināšanai, metālupulēšanai, krās-

vielu rūpniecībā un ādu izstrādāšanā.

Malonskābe HOOCCH
2
COOH

Malonskābe ir bezkrāsas kristāliska viela ar kušanas tem-

peratūru 135,6 °C. Labi šķīst ūdenī.

Malonskābi iegūst no etiķskābes:

CH3-COOH � Cl
2

—- CICH
2
-COOH + HCI

Etiķskābe

CICH2COOH + KCN —*- NCCH
2COOH � XCI

Hloretiķskābe

NCCH2COOH � 2H20 + HCI —HOOCCH2COOH + NH4CI

Ciānetiķskābe Malonskābe

Malonskābe ir izejviela organiskajā sintēzē ārstniecības

vielu un aminoskābju iegūšanai. Organiskajā sintēzē plaši
izmanto malonskābes esterus.

Adipīnskābe HOOC(CH
2
)
4
CQOH

Adipīnskābe ir bezkrāsas kristāliska viela ar kušanas tem-

peratūru 153 °C. Labi šķīst etanolā un karstā ūdenī.

Adiolnskābi iegūst, oksidējot cikloheksanolu vai heksān-

diolu-1,4.

30 pCOOH_ pC H
2

OH

Ky k/COOH k/CH
2OH

Cikloheksanols Adipīnskābe Heksāndiols-1,6
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Adipinskābi izmanto poliamīdu un nailonaražošanai, ka arī

organiskajā sintēzē.

HC—COOH

Maleīnskābe ||
HC—COOH

Maleīnskābe ir bezkrāsas kristāliska viela; kušanas tempe-
ratūra 130,5 °C. Labi šķīst ūdenī, etanolā, maz - benzolā.

Maleīnskābi rūpniecībā iegūst, oksidējot benzolu.

o

H
„

II

Vļf
+ 90 fy +

v
- II

H
o

Benzols ...
.

.
Maleinskabes

jj* anhidrīds

/C
v

.COOH

(0 + HOH *- ļf'
||

COOH

Maleīnskābe

Maleīnskābes anhidrīds ir izejviela organiskajā sintēzē.

Izmanto sintētisko sveķu un plastmasu ražošanai (sk. 4.15.

nodaļu).

Ftalskābe W^cooh

Ftalskābe ir bezkrāsas kristāliska viela; kušanas tempera-
tūra 206 °C.

Ftalskābi iegūst, katalītiski oksidējot naftalīnuvai o-ksilolu.

0

II

03, * 90 —- OC * 2C°
2

* 2H2°

n

Naftalīns 0

Ftalskābes anhidrīds

0
n

aCH 3 Kat ~400 °c
~

CH3

* 60 QCc> * 3H2°

0
o-ksilols
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Ftaiskābes anhidrīds viegli veido ftaiskābi:

l rr
COOH

QC> * H2 O —

COOH

Ftalskābe
0

Ftaiskābes anhidrīds ir svarīga izejviela poliesteru, plasti-
fikatoru un krāsvielu iegūšanai.

4.12.3. Karbonskābju funkcionālie atvasinājumi*

Ogists Lorāns (1807—
1853) - franču ķīmiķis
organiķis. Viens no organiskās
ķīmijas teorētisko priekšstatu

Svarīgākie karbonskābju funkcionālie atvasinājumi ir šādi:

Halogēn- Karbonskābju Karbonskābju Karbonskābju
anhidrīdi anhidrīdi esteri amīdi

0

CHo-CC CH3-C-OCH3 CHr-cf

CH
3-C£

0

etiķskābes etiķskābes etiķskābes etiķskābes
hloranhidrids anhidrīds metilesteris amīds

(acetilhlorīds) (acetanhidrlds) (metilacetāts) (acetamīds)

0 0

er< o&- a
ž_OCH3

cr
Lm

benzoskābes ftaiskābes benzoskābes benzoskābes

hloranhidrids anhidrīds metilesteris amīds

(benzoilhlorīds) (metilbenzoāts) (benzamīds)

Halogēnanhidrīdi un anhidrīdi. Karbonskābju halogēn-
anhidrīdi un anhidrīdi ir bezkrāsas šķidrumi vai kristāliskas

vielas. Ūdenī šķīst maz, bet labi ar to reaģē.

*Tā sauc savienojumus, kuros karboksilgrupas skābekļa un ūdeņ-

raža atomi aizvietoti ar kādām citām grupām vai atomiem (halogēna

atomi, R—C—o—, RO— —NH
2 v.c.

li
0

R —CC

Ar—C*f°

Halogēnanhidrīdi

R—

>0

A< >Q

Anhidrīdi

veidotājiem. Pirmo reizi izolējis
no akmeņogļu darvas antracēnu

(1832. kopā ar Ž. Dimā). Oksidē-

jot antracēnu, ieguvis antrahi-

nonu (1835), atklājis ftaiskābes

anhidrīdu un ftaiskābi (1837).
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o

II
R_C —OR'

0

II
Ar—C—Oß*

HaJogēnanhidrīdus iegūst, iedarbojoties uz karbonskābēm

ar fosfora halogenīdiem:

, t°

3CH
3
—CT + PBr

3
- 3CH 3

~cr � H
3
P0

3
Br

Etiķskābe Acetilbromīds

Karbonskābju anhidrīdus iegūst vai nu termiski, vai ar

ķīmiskiem reaģentiem atšķeļot ūdenino karbonskābēm. Anhid-

rīdus iegūst arī no halogēnanhidrīdiem reakcijā ar karbon-

skābju sāļiem.

3
\ © ©

CH
3

+ © e^C-CH3
»- ,0 + NaCl

rH _/

Acetilhlorīds Nātrija acetāts Etiķskābes anhidrīds

Halogēnanhidrīdi un anhidrīdi viegli reaģē ar nukleofila-

jiem reaģentiem -ūdeni, spirtiem, amīniem un amonjaku:

0

CH
3

t
+ C 2H

S
OH —- CH

3
-C-OC

2
H

5 + HCI

Acetilhlorīds Etanols Etilacetāts

+ C 2H
S
OH — CH

3
-C~C

2
H

5 �CH
3
- COOH

CH3-C^
o

Etiķskābes
anhidrīds

0

||
CH

3-C£ + CH
3
NH

2
— CH

3
-C~NHCH

3 + HQ

Metilamīns Etiķskābes

metilamīds

0
CH

3
-CS |ļ

50 + CH
3

NH
2

—*- CH
3
-C-NHCH

3+
CH

3-COOH

CH3-C^

Karbonskābju esteri. Karbonskābju esteri ir bezkrāsas

šķidrumi vai kristāliskas vielas ar patīkamu smaržu. Slikti

šķīst ūdenī, bet labi-organiskajos šķīdinātājos.
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Karbonskābju esterus iegūst, karbonskābēm vai to atvasi-

nājumiem reģējot ar spirtiem. Esterificējot karbonskābes ar

spirtiem, reakcijas ātrums pieaug minerālskābju klātbūtnē.

0 0

� CH3OH Jļ
S°

A

*- <Q>-C-OCH3 � HOH

Benzoskābe Metanols Benzoskābes

metilesteris

0 0

Cl + CH3°H *~

3
+ HCI

Benzoilhlorīds

Karbonskābju esteriem raksturīgas reakcijas ar nukleofila-

jiem reaģentiem. Esteru hidrolīze (pārziepošana) vieglāk noris

skābā vai bāziskā vidē. Sārmainā vidē rodas attiecīgās skābes

sāls un reakcija ir neapgriezeniska.

0 0
II H©;t° H

CH
3
-C-OC

2
H

5 � HOH - CH
3
-C~OH � C 2H

S
OH

Etilacetāts Etiķskābe

0 0
II © 0 II © ©

CH
3
-C-OC

2
H5+ NaOH CH

3
-C-ONa � C 2H

S
OH

Nātrija acetāts

Reaģējot ar amonjaku un amīniem (pirmējiem, otrējiem),
esteri veido skābju amīdus:

O O

CH
3
CH

2
-C-OC

2
H5 + NH CH

3
CH

2
-C-NH

2
+C 2H

S
OH

propionskābes etilesteris propionskābes amīds

(etilpropionāts)

Karbonskābju amīdi. Skābju amīdi ir bezkrāsas kristā-

liskas vielas vai šķidrumi. Šķīst ūdenīun organiskajos šķīdinā-

tājos.

Karbonskābju amīdus iegūst, karbonskābēm, halogēnanhid-

rīdiem, anhidrīdiem un esteriem reaģējot ar amonjaku vai

amīniem.

O O

II II
CH

3
C—CI + (CH

3
)
2
NH -> CH

3
—C—N(CH

3
)

2
+ HCI

acetilhlorīds dimetilamīns N,N-dimetilacetamīds

R—CC
NR'R

Ar—C<
XNR'R
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Karbonskābju amīdi salīdzinājumā ar pirmējiem alifātis-

kiem amīniem ir vājas bāzes, jo slāpekļa atoma nedalītais

elektronu pāris veido konjugētu sistēmu ar karbonilgrupu.

60

i
H

Skābju amīdi ar nukleofilajiem reaģentiem reaģē lēnāknekā

esteri un karbonskābes.

Amīdi skābā vai bāziskā vidē hidrolizējas:

O O

CH
3
—C—NH

2 + H
2
O CH

3
—C—OH + NH

4
CI

acetamīds etiķskābe

0 o

CH
3
—C—NH

2
+ NaOH - CH

3
—C—ONa + NH

3

nātrija acetāts

Skābju amīdus dehidratējot (atņemot ūdeni), veidojas nitrili:

O

CH
3
—C—NH

2
CH

3
C =N + H

2
O

acetamīds acetonitrils

Acetilhlorīds CH
3—C<

Cl

Acetilhlorīds ir bezkrāsas šķidrums ar asu smaku, gaisā
kūp. Viršanas temperatūra 51,8 °C.

Acetilhlorīdu ļoti plaši lieto organiskajā sintēzē laboratorijā
un rūpniecībā acetilgrupas ievadīšanai.

/°
CH

3—C^
Etiķskābes anhidrīds , O

CH
3—CC

X 0

Etiķskābes anhidrīds ir bezkrāsas šķidrums ar asu smaku;
viršanas temperatūra 139,6 °C.

Etiķskābes anhidrīdu plaši lieto organiskajā sintēzē par

acetilētāju reaģentu. Tas ir svarīgs acetilēšanas līdzeklis ace-

tilcelulozes, krāsvielu, medikamentu un smaržvielu iegūšanā.
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Etilacetāts CH
3
COOC

2
H

5

Etilacetāts ir bezkrāsas šķidrums ar patīkamu smaržu;
viršanas temperatūra 77,1 °C.

Etilacetāts ir izejviela krāsu un laku ražošanai. Izmantopar

nitrocelulozes un poliestersveķu šķīdinātāju.

H
x

COOC
2
H

5

Malonskābesdietilesteris C

W COOC
2
H

5

Malonskābes dietilesteris ir bezkrāsas šķidrums ar patī-
kamu augļu smaržu. Viršanas temperatūra 198,9 °C.

Malonskābes dietilesteris ir svarīga izejviela karbonskābju
un heterociklisko savienojumu sintēzei.

/O
N,N-dimetilformamīds H—Cr"

N(CH
3
)
2

N,N-dnnetilformamīds ir bezkrāsas šķidrums ar viršanas

temperatūru 153 °C. Labi šķīst ūdenī un organiskajos šķīdinā-

tājos.
Izmanto par šķīdinātāju pohakrilmtrila šķiedras ražošanai.

Labi šķīdina polimērus un krāsvielas. Izmanto ādas, papīra,

koksnes un viskozes krāsu šķīdināšanai.

4.12.4. Aizvietotās karbonskābes

Aizvietotās karbonskābes ir savienojumi, kuru molekulās

bez karboksilgrupas ir vēl citas funkcionālās grupas vai atomi

(halogēnu atomi, —OH, —NH
2

un /C =0 grupas).

Aizvietotās karbonskābes iedala atkarībā no funkcionālo

grupu rakstura, skaita un karboksilgrupas un funkcionālās

grupas savstarpējā novietojuma molekulā.

Halogēn- Hidroksi- Amino- Aldehīdskābes

karbonskābes karbonskābes karbonskābes Ketoskābes

CICH2COOH CH3-CH-COOH CH3-CH-COOH

OH NH
2

hloretikskābe pienskābe* a-alanīns* glioksālskābe*

(2-hidroksipropān- (2-aminopropān- q
skābe; a-hidroksi- skābe; a-amino- II

propionskābe) propionskābe)
CH

3
CCOOH

pirovīnogskābe*

(2-okso-

propānskābe)

*Triviālais nosaukums.
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Halogēnkarbonskābes. Halogēnkarbonskābes ir bezkrā-

sas šķidrumi vai kristāliskas vielas. Labi šķīst ūdenī. Tās ir

stiprākas skābes nekā neaizvietotās karbonskābes. Palielinātu

aciditāti (skābumu) izskaidro ar halogēna izraisīto elektron-

akceptoro indukcijas efektu, kas veicina elektronu blīvuma

nobīdi no karbonilgrupas oglekļa atoma uz halogēna atomu.

H 60 v 6©

H — C—*-C 6'© H —■ C 6"©

Cl°U
"

6'>6" H

Hloretikskābe Etiķskābe

Pieaugot halogēna atomu skaitam molekulā, halogēnkar-
bonskābju stiprums palielinās.

Protolītiskāpāra konstantes

(negatīvais logaritms p!T A
ūdensšķīdumos)

Etiķskābe CH
3
COOH 4,76

Hloretiķskābe CICH
2
COOH 2,86

Dihloretiķskābe Cl
2
CHCOOH 1,25

Trihloretiķskābe Cl
3
CCOOH 0,65

Halogēnkarbonskābes iegūst, tieši halogenējot piesātinātās
monokarbonskābessarkanā fosfora klātbūtnē:

CH3COOH � Cl
2

P
* CICH

2COOH � HCI

Etiķskābe Hloretiķskābe

a-halogēnkarbonskābes viegli reaģē ar nukleofilajiem rea-

ģentiem. Tā, piemēram, a-halogēnkarbonskābes reaģē ar amon-

jaku un alkoholātiem:

© ©

CH3CHCOOH � 2NH
3 CH3CHCOOH +

I I
Cl NH

2

2-hlorpropānskābe 2-aminopropānskabe

CHoCHCOOH � CHoO
oNa® —*- CH3CHCOOH +

Na®Cl@

I - I

Cl OCH3

2 -metoksipropānskābe

Hidroksikarbonskābes. Hidroksikarbonskābes ir bezkrā-

sas kristāliskas vielas vai šķidrumi. Labi šķīst ūdenī un

organiskajos šķīdinātājos.

—C—Cf
| N)H

X

—c—cf

OH

4. dala
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a-mdroksikarbonskābju molekulās ir asimetriskais (hirā-
lais) oglekļa atoms C*, ar kuru saistīti četri dažādi aizvietotāji

(sk. 4.2.2. iedaļu).

HO—C*—H

COOH

Hidroksikarbonskābes ir stiprākas par atbilstošajām mono-

karbonskābēm. Jo tuvāk karboksilgrupai atrodas hidroksil-

grupa, jo lielāka ir hidroksikarbonskābju aciditāte.

Protolītiskā pāra skābju konstantes

(negatīvais logaritms pHTA
ūdens šķīdumos)

Propānskābe CH
3
CH

2
COOH 4,87

2-hidroksipropān- CH
3
CHCOOH 3,06

skābe I
OH

3-hidroksipropān- CH
2
CH

2
COOH 4,51

skābe

a-hidroksikarbonskābes iegūst, hidrolizējot a-halogēnkar-
bonskābes:

CH3CHCOOH � HOH
H ;t°*"

CH3CHCOOH + HCI

Cl OH

oc-htorpropdnskābe Pienskābe

Hidroksikarbonskābēm raksturīgas karboksilgrupas un

hidroksilgrupas reakcijas.

CH,CHCOOH + NaOH —*- CH
3
CHCOONa + HOH

i I
OH OH

Pienskābe Nātrija laktāts

CH3CHCOOH � HBr *- CH3CHCOOH + HOH

OH Br

2- brompropānskābe

a-hidroksiskābes veido laktīdus, no divām skābju moleku-

lām atšķeļot ūdeni.

4. dala
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H -

°

CH3CHC^OH
x

,
i/.-* \ +o H3CHC 0

?^+fW —"I I -2H20
'/ «fl* 0\ /CHCH 3

',HO>CCHCH3 \
*~

0
0

Pienskābe Pienskābes laktīds

Aminokarbonskābes. Aminokarbonskābes ir dabā plaši

izplatītas. Tās ietilpst visu augu un dzīvnieku olbaltumvielu

molekulās. Aminoskābes ir bezkrāsas kristāliskas vielas ar

augstu kušanas temperatūru (sk. 4.20. tab.). Kūstot amino-

skābes sadalās. Viegli šķīst ūdenī, bet grūti - organiskajos
šķīdinātājos.

Aminoskābesatkarībā no vides pH pastāv kā katjoni, anjoni
vai iekšējie sāļi (dubultjoni) - hetaīni. Tā, piemēram, skābā vidē

aminoskābei pievienojot protonu, veidojas katjons. Bāziskā

vidē aminoskābes veido anjonu.

—c—cC
| OH

NH
2

4.20. tabula

Dažas aminoskābes

4. dala
t

Kušanas tem-
Formula Nosaukums pH,

peratūra, °C

H
2
NCH

2
COOH Glicīns 292 6,06

CH3CHCOOH
I

NH
2

Alanīns 297 6,1

CH
3
CH-CH-COOH

CH
3

NH
2

CH
3
CHCH

2
CHCOOH

I i

CH, NH
2

Valīns 315 5,96

Leicīns 337 8,02

2
CHCOOH

NH
2

Fenilalanīns 284 3,0

HOOCCH-CH
2
COOH

!
NH

2

Asparagīnskābe 271 2,77

a-īr-CH2CHCOOH

7 NH,

H

Triptofans 293 5,89
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© *h © © *h- 0
H 3NCH2COOH

2
NCH

2COOH^H
3NCH2COO H

2
NCH

2
COO

~H -H

Katjons Glicīns Betaīns Anjons

Aminoskābes šķīduma pH vērtību, kurai pastāvot elektro-

vadītspēja ir vismazākā, sauc par izoelektrisko punktu un

apzīmē ar pEĻ Pie šīs pH vērtības ir vislielākā betaīnakoncen-

trācija.

Izoelektriskajā punktā aminoskābju molekulas ir elektro-

neitrālas (nemigrē ne uz katodu, ne uz anodu).

Visu a-aminoskābju (izņemot glicīnu) molekulās ir asimet-

riskais oglekļa atoms C*.

(j)OOH COOH

H—C*—NH
2

H
2
N—C*—H

'I I
CH

3
CH

3

IX-)-alanīas Z<+)-alanīas

Lai raksturotu atomu un grupu telpisko izvietojumu ap
hirālo oglekļa atomu, a-aminoskābes iedala D vai L rindā.

Gaismas polarizācijas plaknes griešanas virzienu norāda (+)
vai (-) zīmes. Racēmiskais maisījums DL(±) ir optiski

neaktīvs.

Aminoskābes iegūst, hidrolizējot olbaltumvielas ūdens šķī-
dumā ar skābēm, sārmiem vai fermentiem.No olbaltumvielām

iegūst optiski aktīvas a-aminoskābes.

a-aminoskābes var arī sintezēt no a-halogēnkarbonskābēm,
aizvietojot halogēna atomu ar aminogrupu:

CH3CHCOOH + 3NH3
-^CH

3
CHCOOSU

+ NH 4CI

Cl NH
2

2-hiorpropānskābe a-alanīna amonija sāls

0 © ©© ©, ©

CH3CHCOONH4 + HCI CH3CHCOOH +
NH

4 CI

NH
2

ISJH 2

a -alanīns

Aminoskābēm raksturīgas karboksilgrupas, aminogrupas
unabufunkcionālo grupureakcijas citai ar citu, kurās veidojas
dipeptīdi, tripeptīdi un polipeptīdi.

Heinrihs Limprihts (1827—
1909) - vācu ķīmiķis organiķis.
Viņš pētījis aiicikliskos un hete-

rocikliskos savienojumus, izstrā-

dājis metodi aminoskābju iegū-
šanai no aldehīdiem, NH, un

HCN:

NH
2

-R-CHCN R-CHCOOH

ļ -*H3 ļ
NH

2
NH

2

Sintezējis leicīnu

((CH
3

)
2

CHCH
2
CH(NH

2 )CQOH)
no 4-metilpentanāla, amonjaka
un zilskābes (1855). Karsējot
aizkausētā ampulā benzoilhlo-

rīdu ar ūdeni, viņš ieguvis antra-

cēnu (1866).

4. dala
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Aminoskābes veido sāļus ar skābēm un bāzēm:

©0
ļ © 0

Q @

CH3CHCOOH CH
3

CH
3
CHCOONa � HOH

I© © I
NH

3
CI NH2 NH 2

oc-alanīna a-alanīns a-alanīna nātrija
hidrogēnhlorīds sāls

Hlorūdeņraža klātbūtnē aminoskābju karboksilgrupā reaģē
ar spirtiem, veidojot esterus:

H
2
NCH

2
COOH � C 2H S

OH H
2
NCH

2
COOC

2
H

5 + H
2
O

'•a
Olicīns Etanols Glicīna etilestera

hidrogēnhlorīds

Aminoskābju molekulām reaģējot citai ar citu, veidojas pep-
tīdi. Vienkāršotu peptīdu veidošanās shēmu var attēlot šādi:

0 0 0

c II c c II cta II
H

3
NCH

2
C-0 + H

3
NCH

2
C-0 —~~ NHCH

2
COOH � H

2O

Glicīns Glicīns Glicil -glicīns

(dipeptīds)

Līdzīgi veidojas polipeptīdi, reaģējot daudzām aminoskābju
molekulām (aminoskābju virkne):

0 0 0 0
II I! II II

CH
2
-C-N-CH2-C-N-CH2-C-N-CH2-C-N-• •

H H H H

Poliglicīns

Saiti starp oglekli un slāpekli, kas veidojas, atšķeļoties ūde-
nim no vienas aminoskābes molekulas aminogrupas un otras

aminoskābes molekulas karboksilgrupas, sauc par peptīd-

?
saiti jeb amīdsaiti (—C—N—).

H

4. dala
9
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Hloretiķskābe un ūuoretiķskābe
CICH

2
COOH FCH

2
COOH

kuš. temp. 62,3 °C kuš. temp. 33 °C

Hloretiķskābe un ūuoretiķskābe ir bezkrāsas kristāliskas

vielas, kas labi šķīst ūdenī.

Hloretiķskābi izmanto krāsvielas (indigo), jonītu, herbicīdu

(fenoksietiķskābes) atvasinājumu un citu savienojumu sin-

tēzēm.

Fluoretiķskābi izmanto cīņai ar grauzējiem un par insek-

ticīdu.

Pienskābe CH,CHCOOH
I

OH

Pienskābei ir pazīstami divi optiski izomēri (D un L) un

optiski neaktīvā (racēmiskā) forma. Visas trīs formas ir bez-

krāsas kristāliskas vielas, ļoti higroskopiskas un parasti veido

viskozus šķidrumus ar skābu garšu. Tie labi šķīst ūdenī.

Pienskābi (racēmisko) lieto pārtikas rūpniecībā, farmacei-

tiskajā rūpniecībā, audumu krāsošanā un ādu apstrādē. Tā

veidojas, pienam skābstot, gurķus un kāpostus skābējot, kā arī

gatavojot skābbarību.

HOCHCOOH

Vīnskābe

HOCHCOOH

Vīnskābei ir zināmi divi optiski izomēri (D un L), racēmiskā

forma (±) un optiski neaktīvā mezovīnskābe. Vīnskābes ir

bezkrāsas kristāliskas vielas ar skābu garšu, labi šķīst ūdenī.

Tās satur vīnogas, pīlādžu ogas un daudzi citi augļi.
Vīnskābi izmanto pārtikas rūpniecībā (dzērienu, esenču un

citu produktu ražošanai), medicīnā un analītiskajā ķīmijā.
Vīnskābes sāļus - tartrātus - izmanto audumukrāsošanai un

medicīnā.

cc-aminoskābes

a-aminoskābes ir svarīgākie slāpekļa maiņas produkti dzī-

vajos organismos. Aminoskābes ir pamatizejviela olbaltum-

vielu, fermentu un citu bioloģiski svarīgu sistēmu biosintēzē

vai arī ietilpst to sastāvā.

No dabā sastopamām aminoskābēm nozīmīgākās ir divdes-

mit aminoskābes. Olbaltumvielu sastāvā ietilpstošās aminoskā-

bes ir L izomēri. Cilvēka un dzīvnieku organismi daļu

aminoskābju spēj paši sintezēt, daļa jāuzņem ar barības vielām

(neaizstājamās aminoskābes, sk. 4.21. tab.)

Pienskābi atklājis Kāris Vil-

helms Šēle (1780). Franču ķīmi-
ķis Saris Ādolfs Vircs to ieguvis
no propāndiola-1,2 (1856), bet

vācu ķīmiķis Johaness Vislice-

nuss - no propionskābes (1863).

Johaness Vislicenuss

(1835-1902) - vācu ķīmiķis or-

ganiķis. Viņš pētījis organisko
savienojumu izomēriju un pierā-
dijis. ka pienskābe, kas iegūta
no saskābušā piena, un muskuļ-
audu pienskābe pēc savas uzbū-

ves ir telpiski izomēri (1873).
Izteicis pieņēmumu, ka fumār-

skābe un maleīnskābe ir ģeomet-
riskie izomēri, pirmais izmantojis

acetiletiķskābes esteri organis-
kajā sintēzē, kā arī sintezējis
glutārskābi (1878) un viniletik-

skābi (1899).

4. dala



4.21. tabula

4. dala
Olbaltumvielu aminoskābes

462

*Neaizstājamās aminoskābes

Dažas aminoskābes lieto medicīnā par barības vielām

organisma barošanai, apejot kuņģa un zarnu traktu, kā arī

apdegumu ārstēšanai. Lizīnu izmanto par piedevu mājlopu un

putnu barībai. Glutamīnskābes nātrija šālim ir gaļas garša. To

lieto pārtikas rūpniecībā, ražojot pārtikas koncentrātus.

s-aminokapronskābe H
2N(CH2)S

CQOH

8-aminokapronskābe ir bezkrāsas kristāliska viela, kuras

kušanas temperatūra 202 °C. Viegli šķīst ūdenī, bet organiskos

šķīdinātājos nešķīst.

e-aminokapronskābe ir mazstabila un ļoti viegli ciklizējas

par kaprolaktāmu. Tā ir svarīga izejviela sintētiskās šķiedras
(kaprona) ražošanai (sk. poliamīdšķiedras 4.15. nodaļā).

Kaprolaktāmu rūpniecībā ražo lielos daudzumosno toluola,

benzola vai cikloheksāna, kurus pārvērš par cikloheksanona

oksīmu. Oleuma iedarbībā cikloheksanonaoksīms pārgrupējas

par kaprolaktāmu. Shematiski to var attēlot šādi:

Benzols ļ^jj
3 o==C—NH

Toluols y \ H°H
H2scyso3

r

H
2

C
n

eh2

Cikloheksāns Q
Cikloheksanona

oksīms £ - kaprolaktāms

Nosaukums Apzīmējums Nosaukums Apzīmējums

Alanīns

Arginūis*
Asparagīns

Asparagīnskābe
Cisteīns

Fenilalanīns*

Glicīns

Glutamīhs

Glutamīnskābe

Histidīns*

Ala

Arg
Ask

Asp
Cys
Phe

Gly
Gln

Glu

His

Izoleicīns*

Leicīns*

Lizīns*

Metionīns*

Prolīns

Serīns

Tirozīns

ne

Len

Lys

Met

Pro

Ser

Tyr

Thr

Try

Vai

Treonīns*

Triptofāns*
Vallhs*
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4.13. Heterocikliskie savienojumi

Heterociklisko savienojumu ciklu veidošanā piedalās ne

tikai oglekļa atomi, bet arī citu elementu atomi (heteroatomi:
visbiežāk skābekļa, sēra un slāpekļa atomi).

Heterocikliskiem savienojumiem ir svarīga bioloģiska
nozīme organismu dzīvības procesos. Heterocikli ietilpst fer-

mentu, vitamīnu, hlorofila, hemīna, nukleīnskābju, alkaloīdu

un citu savienojumu sastāvā. Plaši tos lieto medicīnisko pre-
parātu, krāsvielu un sintētisko polimēru ražošanai.

Heterocikliskos savienojumus iedala pēc ciklu lieluma,
heteroatomuskaita molekulā un rakstura.

Pieclocekļu heterocikliskie savienojumi

Furons Tiofēns
H ar vienu un di-

Pirois I viem heteroato-

-6 0 O mlea

H

Oksazols Tiazots imidazols
.

eC^C^ 2

�

ar kondensē-
-7 tiem cikliem

Indols

Sešlocekļu heterocikliskie savienojumi

i

P bf^\ 3p vienu un diviem

oc heteroatomiem

1

Piridīns Hinolms Pirimidīns

Heterocikliskās kondensētās sistēmas

•rfv
3 U
Purīns

4. dala
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4.13.1. Pieclocekļu heterocikliskie savienojumi

Ludvigs Knors (1859-
-1921) -vācu ķīmiķis organiķis.
Viņš pētījis ketoenolo tautomē-

riju un organisko sintēzi, izman-

tojot acetetiķesteri, kā arī izstrā-

dājis metodi pirola atvasinājumu
iegūšanai, ar /?-dikarbonilsavie-
nojumiem iedarbojoties uza-ami-

noketoniem (1884).

Vienkāršākie pieclocekļu heterocikliskie savienojumi ir

mrāns, tiofens un pirols. Tie ir bezkrāsas šķidrumi ar patī-
kamu smaržu.

Pieclocekļu heterociklisko savienojumu uzbūve ir līdzīga
benzola uzbūvei. Tāpat kā benzolam, tiem pastāv cikliska kon-

jugēta sistēma, ko veido seši % elektroni. Tajā ietilpst četri

n elektroni no divām dubultsaitēm un heteroatoma nedalītais

elektronu pāris. Tā, piemēram, furāna cikla n elektronu mij-
iedarbības rezultātā uz oglekļa atomiem izveidojas palielināts,
bet uz skābekļa atomiem - samazināts elektronblīvums.

6*o. .s*o

60

XX 60 > 6'o
••

6®

Furāns

legūšanas metodes. Pieclocekļu heterociklisko savieno-

jumu iegūšanai plaši izmanto sintētiskās metodes. Vispārīgā
metode ir 1,4-dikarbonilsavienojumu ciklizācija. Piemēram,
1,4-dikarbonilsavienojumi, atšķeļot ūdeni dehidratējošu vielu

klātbūtnē (P2
0

5,
H

2
S0

4), veido furānu. Reakcijā ar amonjaku

iegūst pirolu, bet ar sērūdeņradi - tiofenu.

2 3

CH 2
—CH 2

P,Oc vai H,SOA
fl

R-C1 AC-R 2—±-~- II i � H 2O
ii ii R-\

0
00

v

1,4 -dikarbonilsavienojums Furāna atvasinājums

CH2_CH
2 j->

R-C C-R � HNH
2

*- R^\
M � 2H

2
0

II II i
0 0 H

Pirola atvasinājums

CH2—CH2 . ,

1 I F\
R-C C-R * H2

S *~

R
J* i

R * 2H
2
0

|| ||
x

s
x X

0 0
Tiofena atvasinājums

Pieclocekļu heterociklisko savienojumu iegūšanai no dabas

produktiem izmanto akmeņogļu darvu un polisaharīdus.

4. dala
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Pieclocekļu heterociklisko savienojumu reakcijas. Fu-

rāna, tiofēna un pirola savstarpējo saikni noskaidrojis J. Jur-

jevs (Maskavas Valsts universitāte, 1936). Virs sakarsēta kata-

lizatora (A12
0

3) furāns amonjaka klātbūtnē veido pirolu, bet

sērūdeņraža klātbūtnē -tiofenu. ledarbojoties ar ūdens tvaiku,
pirolu un tiofenu savukārt var pārvērst par furānu.

| + NH 3 t

S
y

+H
2
S

7
+H

2
O N

1

Tiofēns Furāns H

1 Pirols

l
+ H

2
S 1

Reakcijai ir praktiska nozīme tiofēnaun pirola iegūšanai no

furāna.

Furānam, tiofenam un pirolam ir raksturīgas elektrofilās

aizvietošanās reakcijas cc vietās.

V ir 0, 5, NH

Pieclocekļu heterociklisko savienojumu ķīmiskās īpašības
mainās atkarībā no heteroatoma elektronegativitātes (sēra un

oglekļa atomuelektronegativitātes ir vienādas- 2,5, slāpeklim -

3,0, skābeklim -3,5). Tā, piemēram, skābekļa atoma nedalītais

elektronu pāris vismazāk piedalās cikliskās konjugētās sistē-

mas izveidošanā. Tādēļ furāna aromātiskais raksturs ir

vismazāk izteikts. Turpretī sēra atoma elektronegativitāte ir

līdzīga oglekļa atomaelektronegativitātei un heteroatomaelek-

tronu pāra sadarbība ar cikla četriem n elektroniem ir pastip-
rināta. Tiofēnam tāpēc visvairāk izteikts aromātiskais rak-

sturs, t. i., pēc ķīmiskām īpašībām tas vistuvāks benzolam.

Tiofēna reakcijas ar elektrofilajiem reaģentiem noris vieg-
lāk nekā ar benzolu. Tiofēna cikla stabilitāte saglabājas
hlorējot, sulfurējot un acilējot.

+ Cl 2
+ HCI

Tiofēns 2-hlortiofēns

+ HOSO3H
3h

+ H2O

2-tiofēnsutfoskēbe

Jurijs Jurjevs(1896-1965)
bija krievu ķīmiķis organiķis.
Atklājis pieclocekļu heterocik-

lisko savienojumu savstarpējās
pārvēršanās reakciju (Jurjeva
reakcija).

« ■ .

Q3m
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0

2 -acetiltiofēns

Furāns skābju klātbūtnē nav stabils un viegli sasveķojas.
Elektrofilās aizvietošanās reakcijas jāveic ar speciāliem

reaģentiem. Tā, piemēram, furāns sulfurējas ar piridīnsulfo-
trioksldu:

Q + ™--0 — Q«* + 0
Furāns Piridīnsulfotrioksīds 2-furānsulfoskābe Piridīns

Analogi sulfurējas pirols, kurš arī ir nestabils pret skābju
iedarbību:

A H

Pirols Piridīnsulfotrioksīds 2-pirolsulfoskdbe Piridīns

Tiofēnam, furānam un pirolam raksturīgas pievienošanās
reakcijas. Katalizatora klātbūtnē savienojumi pievieno ūdeņ-

radi, veidojot tetrahidroatvasinājumus. Visgrūtāk hidrogenējas
tiofēns.

H H

Tetrahidrotiofēns

H H

f\ + 2H
2

h£Xh

Tetrahidrofurāns

H H

Q + 2H2 H^H
I H

Tetrahidropirols

(pirolidīns)
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Tiofēns

Tlofens ir bezkrāsas šķidrums ar benzolam līdzīgu smaržu.

Viršanas temperatūra 84,1 °C. Šķīst organiskajos šķīdinātājos.
Tiofenu lieto organiskajā sintēzē. Tā ir izejviela farmacei-

tisko preparātu un polimēru ražošanai.

O
Furāns o

Furāns ir bezkrāsas šķidrums ar hloroformam līdzīgu
smaržu. Viršanas temperatūra 31,4 °C. Šķīst organiskajos šķī-

dinātājos. Furānu uzglabājot, tas kļūst tumšs un sasveķojas.
Furānu izmanto organiskajā sintēzē. No tā iegūst maleīn-

skābes un dzintarskābes dialdehīdus, pirolu un tā atvasi-

nājumus, sintezē tetrahidrofurānu, kuru izmanto Grinjāra

reakcijā (sk. 4.7.1. iedaļu).

Furfurols
0 CHO

Furfurols ir bezkrāsas šķidrums ar svaigas rudzu maizes

smaržu. Viršanas temperatūra 162 °C. Furfurolu uzglabājot, tas

kļūst tumšs, jo veidojas sveķošanās produkti.
Furfurolu iegūst no salmiem un kukurūzas stiebriem, kuri

satur polisaharīdus - pentozānus. Hidrolizējot polisaharīdus,
iegūst pentozes. Ja pentozes karsē kopā ar sērskābes ūdens

šķīdumu, tās atšķeļ ūdeniun veido furfurolu:

H H
—\ \ //— H H
HO+-C—C-fOH M

\
/"

V$ o
. 3H20

Pentoze Furfurols

(ksiloze )

Furfurols ir izejviela laku, krāsu un plastmasu ražošanai.

Vērtīga izejviela ārstniecības preparātu iegūšanai. Furfurols

kopā ar urīnvielu paaugstina polimērbetona mitjrumizturību

un mehānisko stiprību.

O
Pirols

h

Pirols ir bezkrāsas šķidrums. Viršanas temperatūra 130 °C.

Uzglabājot tas viegli oksidējas un kļūst tumšs. Veidojas sveķo-
šanās produkti. Pirola smarža līdzīga hloroforma smaržai.

Furānu atklājis vācu ķīmiķis
Henrihs Limprihts, pārdestilēļot
pirogļotskābes bārijasāli (1870),
bet furāna struktūrformulu ietei-

cis vācu ķīmiķis Viktors Meiers

(1883)
:

Viņš arī atklājis tiofenu

un izpētījis tā uzbūvi (1883).
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4.26. att. Porfīna makro-

cikls veidots no četriem

pirola gredzeniem.

4.27.att. Hēms (a). Oksihemoglobīna molekulas shēma (b):
divas saites, kas vērstas perpendikulāri porfirīna mole-

kulai, saista olbaltumvieluun skābekļa molekulu.

H cmīna (porfirīna dzelzs

kompleksā sāls) - hēma oksi-

dēšanas produkta struktūru no-

skaidrojis un to sintezējis vācu

ķīmiķis organiķis un bioķīmiķis
Hanss Eigens Fišers (1929).

Hlorofila struktūru noskaid-

rojuši vācu ķīmiķi organiķi R.Vil-

šteters, AŠtolis un H. Fišers.

Hlorofila sintēzi veicis ameri-

kāņu ķīmiķis organiķis R.Vud-

vords ar līdzstrādniekiem(1960).

Pirolu izmanto organiskajā sintēzē. Daudzu olbaltumvielu,

fermentu, alkaloīdu un hormonu struktūrelementi ir pirola

atvasinājumi. Pirols veido hemoglobīna un hlorofila mono-

ciklus.

Hemoglobīns sastāv no olbaltumvielas - globīna un krāsvielas -

hēma, kas satur porfirīna ciklu un kompleksi saistītu dzelzs jonu Fe
2+

.

Dabas krāsvielu - porfirīhu molekulas pamatā ir porfīna makrocikls

(sk. 4.26. att.).

Augstāko dzīvnieku un cilvēka organismā hemoglobīns transportē

skābekli no plaušām uz audiem un C0
2

savukārt no audiem uz

plaušām. Skābekli hemoglobīna molekulā piesaista hēms, veidojot

oksihemoglobīnu (sk. 4.27. att.).

Dzelzs jona Fe2+ oksidēšanas pakāpe skābekļa transportā nemai-

nās. Audos oksihemoglobīns viegli disociē, atbrīvojot skābekli.

Hemoglobīns var veidot molekulārus savienojumus arī ar citām

gāzēm. Ļoti enerģiski hemoglobīns saista oglekļa(II) oksīdu, veidojot

karboksihemoglobīnu. Tas ir 200 reižu stabilāks par oksihemoglobīnu,

un skābekļa piegāde audiemapstājas. Dzīvais organisms noslāpst.
Porfīna makrocikls ir arī augu zaļajā pigmentā hlorofilā, kas ar

auguolbaltumvielām veido saliktu olbaltumvielu. Hlorofila molekula

satur magnija jonu Mg
2+. Hlorofils zaļajos augos piedalās fotosintēzē.

4 3f3

Indols 6^^V N
°/

7 ,
1

H

Indols ir bezkrāsas kristāliska viela ar kušanas tempera-
tūru 52,5 °C. Labi šķīst organiskajos šķīdinātājos.
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indols atrodams dabājasmīnu, pomeranču un balto akāciju

eļļā. Nelielā koncentrācijā indola smarža līdzīga jasmīna ziedu

smaržai. Kristāliskā veidā un koncentrētos šķīdumos vielai ir

nepatīkama smaka.

Indola molekulā vislielākais n elektronu blīvums ir uz

/? oglekļa atoma, un iedarbībā ar elektrofilajiem reaģentiem

(SO2
CI

2J
C 6H

5
N S0

3,
(CH

3
CO)

2
O v. c.) aizvietošanās notiek pie

trešā oglekļa atoma.

V
V ir Cl 3-hlorindols

/ S0
3
H 3-indolsulfoskābe

fļ\ COCH3 3-acetilindols

1
H

Indolu iegūst no akmeņogļu darvas vai sintētiski.

Indolu plaši lieto organiskajā sintēzē un parfimērijas rūp-
niecībā.

Svarīgākais indola atvasinājums ir indoksils (3-hidroksi-

indols).

OH

I
H

Indoksils

Indoksils ļoti viegli gaisā oksidējas, veidojot augstvērtīgu

zilu krāsvielu -indigo.

OH OH 0 H

06 * {o a5-6o^
H H H 0

Indoksils Indoksils Indigo

Indigo ir kubla krāsviela, t. i., ūdenī nešķīstoša krāsviela,
kas ar reducētāju veido šķīstošu savienojumu. Lieto vilnas un

kokvilnas audumu krāsošanai. Krāsviela labi saistās ar

audumu un neizbalo.

Pieclocekļu heterocikliskie savienojumi ar diviem

heteroatomiem. Pieclocekļu heterocikliskos savienojumus ar

diviem heteroatomiem molekulā, no kuriem viens ir slāpekļa
atoms, sauc par azoliem (nosaukuma izskaņa). Tā ir svarīga

savienojumu grupa, kurus plaši izmanto organiskajā sintēzē.
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Arturs Hančs (1857—

1935) -vācu ķīmiķis organšķis.
Viņš pētījis organisko savieno-

jumu stereoizomēriju un orga-
nisko sintēzi, atklājis reakciju

piridīna atvasinājumu iegūšanai,
kondensējot 0-dikarbonilsavie-
nojumus ar amonjaku un alde-

hīdiem (1882, Kanča reakcija),

sintezējis tiazolu, imidazoiu un

oksazolu (1890). Noskaidrojis,
ka diazosavienojumi var pastā-
vēt sin un auti formā (1894).

4.28. att. Savstarpēja

p orbitāļu pārklāšanās
piridīna molekulā.

Svarīga nozīme ir azolu atvasinājumiem. Daudzi no tiem ir

ārstniecības vielas, vitamīni un antibiotikas.

// \\ .. //%....
<! ,} Yir NH Imidazols fl N! V irNH Pirazols
X

Y
X

V/

0 Oksazols 0 Izoksazols
• 8

•8 ••

S Tiazols S Izotiazols

4.13.2. Sešlocekļu heterocikliskie savienojumi

Piridīns
?

Piridīns ir bezkrāsas šķidrums, kura viršanas temperatūra
115,3 °C. Labi šķīst ūdenī un organiskajos šķīdinātājos. Piridī-

nam ir nepatīkama smaka, tas ir indīgs.
Piridīns pēc uzbūves atgādina benzolu. Tāpat kā benzolā,

piridīnā pastāv konjugēta n elektronu sistēma ar izlīdzinātu

elektronblīvumu. Katrs no gredzena atomiem dodvienup elek-

tronu orbitāli kopīgas sistēmas veidošanai. Slāpekļa atoma

elektronu pāris konjugācijā nepiedalās (sk. 4.28. att.).
Tākā slāpeklim ir lielāka elektronegativitāte nekā ogleklim,

elektronu blīvums uz a, j? un y oglekļa atomiem samazināts

(sevišķi a un*/ vietās).
Piridīnu iegūst no akmeņogļu darvas vai sintētiski. Piemē-

ram, piridīnu iegūst no acetilēna un ciānūdeņraža augstā
temperatūrā:

H

H-rV o
™ H

Piridīns

Piridīnam piemīt bāziskas īpašības, un ar skābēm tas veido

sāļus:

Ģ ;
sa —Ģ

e

ii ci

Piridīnija hlorīds
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Ar elektrofilajiem reaģentiem reakcijas piridma gredzenā
notiek grūtāk kā benzolā.

0 .B, ai Qr
B

. HBr

3 -brompiridīns

Ar nukleofilajiem reaģentiem aizvietošanās notiek a un

y vietās.

2- hidroksipiridīns

Piridīns ir izejviela ārstniecisko preparātu, krāsvielu, pipe-
ridīna un citu savienojumu iegūšanai. Izmanto par šķīdinātāju

organiskajā sintēzē.

8 1 8 1

Hinolīns un izohinolīns ir benzola un piridīna kondensētās

sistēmas. Šos savienojumus iegūst no akmeņogļu darvas vai

sintētiski.

Hinolīnam un izohinolīnam ķīmiskā ziņā piemīt kā benzola,
tā piridīna īpašības. Elektrofilās aizvietošanas reakcijas norisi-

nās galvenokārt benzola ciklā, nukleofilās aizvietošanas reakci-

jas - piridīna ciklā (sk. 4.29. att.).
Hinolīnu izmanto par šķīdinātāju organiskajā sintēzē.

Hinolīnu, izohinolīnu un to atvasinājumus izmanto bioloģiski
aktīvu savienojumu un krāsvielu iegūšanai.

Hinolīna un izohinolīna cikls ir vairāku alkaloīdu, piemē-
ram, papaverīna, morfina struktūrelements (sk. 4.13.3. iedaļu).

4.29. att. Elektrofilās un nukleofilās aizvietošanas reakcijas hinolīna
ciklā.

4. dala
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Sešlocekļu heterocikliskie savienojumi ar vairākiem

slāpekļa atomiem.

sJ-m
8

ekfiJU 2Wn-JĻņV
9

3
H

Pirimidīns Purīns

Svarīgākais sešlocekļu heterocikliskais savienojums ar

diviem heteroatomiem ciklā ir pirimidīns. Tā atvasinājumi

ietilpst svarīgu dabasvielu - vitamīnu, nukleīnskābju (sk.
4.14.3. iedaļu) un sulfanilamīdpreparātu sastāvā. Hidrolizējot
nukleīnskābes, iegūst bioloģiski svarīgus pirimidīna atvasinā-

jumus: uracilīļ timīnu un citozīnu.

0 0 NH2

H H H

Uracils Timīns Citozīns

Svarīgākās kondensētās heterocikliskās sistēmas ir purīna

grupas atvasinājumi, kas veidoti no imidazola un pirimidīna
struktūrelementiem.

r 3ļ3r- i

I Pirimidīna L ļli / imidazoia I
cikls Ņ

7
cikls

1 i !
I 1

Purīna atvasinājumi izplatīti dabas vielās. Purīna sistēma

ietilpst daudzu alkaloīdu, nukleīnskābju, vitamīnu un antibio-

tiku uzbūves pamatā. Nukleīnskābes ar purīna struktūrele-

mentiem piedalās ģenētiskās informācijas pārnešanā olbal-

tumvielu biosintēzē. Hidrolizējot nukleīnskābes, iegūst purīna
atvasinājumus: adenīnu un guanīnu.

nh
2 o

H H

Adenms Guanīns
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4.13.3. Alkaloīdi

Alkaloīdi ir slāpekli saturošas, bāziskas vielas, kuras izolē

no augu valsts. Atkarībā no pamatheterocikla, kāds ir

alkaloīdu pamatā, tos iedala piridīna, piperidīna, indola,

hinolīna, purīna un citu grupu alkaloīdos. Daudzi alkaloīdi ir

fizioloģiski ļoti aktīvi savienojumi. Tos izmanto medicīnas

praksē kā ārstnieciskas vielas (sirdsdarbības un centrālās

nervu sistēmas stimulatori, vielas ar spazmolītisku darbību,
pretmalārijas līdzekļi v. c). Pazīstamākie alkaloīdi ir morfīns,

papaverīns, kodeīns, kofeīns, nikotīns, atropīns v. c.

CH
3

\==/W HO X(/ °H HO
x

o 0H

Fenantrēns Morfīna molekula Morfīna molekula Izohinolīns

(izcelts hidrogenētā (izcelts hidrogenētā
fenantrēna cikls) izohinolīna cikls)

Morfīna molekulas pamatā ir hidrogenētā fenantrēna un

hidrogenētā izohinolīna struktūrelementi. Morfīns ir spēcīgs

pretsāpju līdzeklis. Ja morfinu lieto atkārtoti, organisms pie tā

ātri pierod: lai sasniegtu vēlamo efektu, nepieciešamas aizvien

lielākas devas.

Savu nosaukumu morfīns ieguvis tieši iemidzinošās

darbības dēļ - par godu sengrieķu miega un sapņu dievam

Morfejam.

Alberts Ladenburgs
(1842-1911) - vācu ķīmiķis
organiķis. Viņš pētījis alkaloīdu

struktūru un sintēzi, kā arī

silīcija un alvas organiskos
savienojumus un aromātisko

ogļūdeņražu struktūru. Sintētiski

ieguvis pirmo alkaloīdu -

koniīnu no ac-propilpiridīna
(1886), ieteicis benzola priz-
matisko struktūrformulu (1869).
Noskaidrojis ozona formulu.

4.14. Bioorganiskie savienojumi

4.14.1. Ogļhidrāti

Ogļhidrāti ir plaši izplatīti augu un dzīvnieku valsts

hidroksialdehīdi un hidroksiketoni. Tiem ir izcila nozīme

organismu bioloģiskajos procesos (pārtikas produkti).

Ogļhidrātus iedala monosaharīdos, disaharīdos un polisa-
harīdos.

Monosaharīdi

Vienkāršākie ogļhidrāti -monosaharīdihidrolīzes pro-

cesā nešķeļas. Pēc oglekļa atomu skaita molekulā tos

iedalapentozes, heksozēs utt.
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I
H— C —OH

ļ

CH
2
0H

0-izomērs

i
HO —C—H

I
CH

2
0H

Z-izomērs

Monosaharidus atkarībā no funkcionālajam grupām

/H |
(—C vai C= O) iedala aldozēsun ketozēs.

O I

H. .0

Pentozes \* ĢH2
OH

, r ,
H-C-OH C=o

(C 5)
| ,

r v n
H-C-OH H-C-OH

H-C-OH H-C-OH

I I
CH2OH CH

2
OH

Aldopentozes Ketopentozes
projekcijformula projekcijformula

Dabā svarīgākā aldoheksoze ir glikoze un svarīgākā keto-

heksoze - fruktoze.

H
\ /°

Heksozes C7 CH2OH

(C 6
) C—OH C=o
I |

C 6H12
0

6 HO-C—H HO-C—H

H-C—OH H-C—OH
I I

H-C—OH H-C—OH

I i
CH2

OH CH2OH

D- glikoze D- fruktoze

(aldoheksoze ) (ketoneksoze)

Pentožu piederību D vai L rindai nosaka ceturtais oglekļa
atoms, heksožu piederību D vai L rindai - piektais oglekļa
atoms. D rindai pieder tie monosaharīdi, kuriem projekcij-
formulā pie ceturtā (pentozēm) vai piektā (heksozēm) oglekļa
atoma hidroksilgrupa ir molekulas labajā pusē, betL rindai, ja
tā ir molekulas kreisajā pusē.

v v° v°
I I

]
l I

H-C-OH H-C-OH H-C-OH HO-C-H
2I I 2I I

H-C-OH H-C-OH HO-C-H H-C-OH

r_lļ n , 4. 3ļ ļ
I H-C-OH | | HO-C-H | H-C-OH HO-C-H

! 4I i i i Al l
I „CH 2OH | I CH

2
OH I H-C-OH HO-C-H

IIJII J 51 ļ
CH

2
OH CH2OH

D-riboze £.-riboze D- glikoze /.-glikoze
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Aldozes un ketozes viegli veido cikliskus pusacetālus (sk.
aldehīdu un ketonu pievienošanas reakcijas 4.11. nodaļā). Pie-

mēram, ja glikozes cikliskā forma veidojas, piedaloties piektā

oglekļa atoma hidroksilgrupai, rodas sešlocekļu ciklisks

savienojums -piranoze (nosaukums atvasināts no sešlocekļu
heterocikliskā savienojuma - pirāna).

Cikliskās aldozes (ketozes) attēlo ar perspektīvform ulām
.

Lai izceltu cikla telpisko uzbūvi, pret skatītāju vērstās plaknes
malas zīmē ar biezākām līnijām.

HO-C-H

H-foHļ „
ļ

H

l*_
Hv H-ļ-OH

Q

HO-C-H ļ I/h HJh \i0H
HO-C-H

H-(

f
dH

HOH HOH H-C
J

CH
2
0H CH

2
0H

D- glikoze J3 -0 - glikopiranoze

, )If
H-C- OH TI

C H
2
0H

H-C-OH H JpO
ho-c-h 0 ;

H-C-OH T-!
I H OH

H-C
;

CH
2
0H [[ (ļ

a- D - glikopiranoze Pirāns

Ja projekcyformulā pusacetāla hidroksilgrupa (zīmēta ar

sarkanu krāsu) un tā hidroksilgrupa, kas nosaka piederību
D vai L rindai, ir vienā pusē, tad glikozes ciklisko formu sauc

par oc-anomēru, ja pretējās pusēs -, tad par fi-anomēru.
Perspektīvformulām cc un fl cikliskās formas nosaka,

salīdzinot pusacetāla hidroksilgrupas un CH
2
0H grupas

telpisko novietojumu. Ja šīs grupas atrodas trans stāvoklī, tad

ciklisko formu sauc par oc-anomēru, ja cis stāvoklī -. tad par

/J-anomēru.
Monosaharīdu rentgenstruktūranalīze liecina, ka pirano-

zēm ir "krēsla" konformācija (sk. 4.2.2. iedaļu un 4.11. att.), kas

ataino piranožu faktisko struktūru.

Emīls Hermanis Fišers

(1852-1919) - vācu ķīmiķis or-

ganiķis un bioķīmiķis. Viņš pētī-
jis ogļhidrātus, olbaltumvielas

un purīna atvasinājumus, sinte-

zējis fenilhidrazīnu C 6K
S
NHNH

2

(1875, kopā ar Oto Fišeru), vai-

rākus purīna atvasinājumus -

kofeīnu, teobromīnu, guanīnu,
adenīnu (1897), purīnu (1898) un

urinskābi (1899). Sākot ar 1884.

gadu, E. H. Fišers sistemātiski

pētījis ogļhidrātus. Viņš atklājis
ozazonu veidošanos, iedarbojo-
ties uz monosaharīdiem ar aril-

hidrazīniem (1884), ieteicis ogļ-
hidrātu nomenklatūru, projekcij-
formulas un klasifikāciju (1890),

sintezējis glikozi, mannozi un

fruktozi (1890), pirmais sācis

lietot organisko savienojumu
sintēzē fermentus (1894). letei-

cis metodi aminoskābju analīzei

un sadalīšanai (1901) un ekspe-
rimentāli pierādījis, ka amino-

skābes ir saistītas savā starpā
ar peptīdsaitēm (Nobela prēmija
1902. gadā).
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Voltera Heiverts (1883-

-1950)-angļu ķīmiķis organiķis.
Galvenie viņa pētījumi ir veltīti

ogļhidrātu ķīmijai. Viņš ieteicis

monosaharīdu alkilēšanu ar di-

metilsulfātu sārmu klātbūtnē

(1915) un pirmais sācis lietot

perspektivformulas ogļhidrātu
molekulu telpiskai attēlošanai

(Heiverta formulas). Noskaidro-

jis C vitamīnastruktūru (kopā ar

E. Hestu) un veicis tā sintēzi

(1933, vienlaikus ar Šveices ķī-

miķi organiki T. Reihšteinu). Par

šiem darbiem 1937. gadā saņē-
mis Nobela prēmiju.

9 H2°H
CH 2OH

M^
0H

Cikla
H°"^f\

OH OH

H0

O%H

oc-0-glikopiranoze

Svarīgākā ketoheksoze - fruktoze viegli veido cikliskas

struktūras -piranozes vai furanozes(nosaukums atvasināts no

pieclocekļu heterocikliskā savienojuma ar skābekļa atomu

ciklā - furāna).

H0H 2
C .OvCH20H

,ch2oh !Ch mi

c=o

HVfOH

2ļ X H0H
2

C
O_H

l 0H H

HO-jC-ri* ļ6
/ \^2

°H

a-O-fruktofuranoze

H-C—Onj HO/C^o
4
I f H C—C '

_
HOH2C .0

V
OH

6 OH H

°- fruktoze
jl-D-fruktofuranoze

O
Furāns

Monosaharīdureakcijas. Pentozes un heksozes ir ķīmiski
aktīvi savienojumi. Tiem raksturīgas karbonilsavienojurnu un

daudzvērtīgo spirtu reakcijas. Monosaharīdureaģētspēju rak-

sturo glikozes reakcijas.

Hidroksilgrupu reakcijas

1. Reakcija ar spirtiem. Cikliskās formas pusacetāla (gliko-
zīdiskā) hidroksilgrupa ir ar paaugstinātu reaģētspēju un viegli
reaģē ar spirtiem.

CH20H CH20H

h)| + CH
3
OH

"
- H/l * H2°

HOļ—"f0H Ho>ļ-»Y0CH
3

H OH H OH

o(-D-glikopiranoze Metil-a-0-

glikopiranozīds

*Ciklisku molekulu konformācijas maiņa.
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Šo savienojumu nosaukumu pamatā ir monosaharīda
"

nosaukums, kam izskaņas -oze vietā pievienota izskaņa -ozīds.

2. Reakcija ar skābju anhidrīdiem. Reakcijā ar spēcīgiem -

acilētājiem reaģentiem piedalās visas piecas hidroksilgrupas

(viena pusacetāla un četras spirta hidroksilgrupas).

CHzOH CH
2
00CCH

3

yļA 0.
ļ_ļ

J 0 |_|

\Ļ hJ * S(CH
3
CO) 2 0 * 5CH

3
COOH

HOļ—f OH CH
3COOļ-™f 00CCH3

H OH H OCCH3

oc-0- glikopiranoze Etiķskābes Pentaacetil-oc-D-glikoze Etiķskābe
anhidrfds

3. Alkoholiskā rūgšana (fermentatīvā sašķelšana).

ch2
oh

£S 2C
2

H
5
0H.2C0

2
»

Ho>ļ—jrOH
H OH

oc-D-glikopiranoze Etilspirts

Karbonilgrupas reakcijas

1. Oksidēšanas reakcijas. Ar sudraba(l) oksīdu amonjakālā
vidē veidojas D-glikonskābe ( "sudraba spoguļa" reakcija).

CHO COOH

(CHOH)4 + Ag2
0

NHa H2O/f
> (CHOH)4 + 2Agļ
i

CH
2
OH CH

2
OH

D-glikoze Z)-glikonskābe

2. Reducēšanas reakcija. Reducējoties glikoze veido sešvēr-

tīgo spirtu.

CHO CH
2
QH

(CHOH)
4

-f H
2

NH3"Hg/t °> (CHOH)
4

CH
2
OH CH

2
OH

Z)-glikoze D-sorbīts
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Riboze un dezoksiriboze

V°
'i

H-C-OH
2|

H-C-OH H0H2C ,0 H H0H2
cJv H

H-C-OH
|(h HA %H H/

1

CH
2
0H I I 3I I 2

5 OH OH OH H

D- riboze a-D-ribofuranoze 2-dezoksi-oc-0 -

ribofuranoze

Ribozei un 2-dezoksiribozei ir ļoti svarīga bioloģiska
nozīme. Šīs pentozes ietilpst visās dzīvās šūnās ribonukle-

īnskābju sastāvā (sk. 4.14.3. iedaļu). Nukleīnskābēs riboze un

2-dezoksiriboze ir saistīta ar purīna vai pirimidīna atvasi-

nājumiem un fosforskābi.

Ribozi un dezoksiribozi izmanto nukleotīdu (sk. 4.14.3.

iedaļu) sintēzēm.

Glikoze (vīnogu cukurs, cc vai fi D-glikopiranoze) .

ļ CH
2
0H CH20H

H0"?~H
\OH H/l kOH h)|

h4-oh hoY-Yoh ho

t—r

H-C-OH
H °H H °H

I a J3
CH

2 0H

Glikoze ir visizplatītākais monosaharīds. Brīvā veidāsasto-

pama vīnogās, augļos, kā sastāvdaļa - disaharīdos (saharoze)
un pohsaharīdos (ciete, celuloze).

Rūpniecībā glikozi iegūst no cietes, hidrolizējot to minerāl-

skābju klātbūtnē.

Glikozi lieto kā uzturvielu, pārtikas rūpniecībā (cepumiem,
karamelēm, atspirdzinošiem dzērieniem v. c), tekstilrūpnie-
cībā un medicīnā. Izejviela etilspirta un ārstniecības vielu,

piemēram, askorbīnskābes iegūšanai.
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Fruktoze (augļu cukurs)

CH
2
OH

C=o

HO-C-H

I HOH
2
C .0. OH

H-C-OH \J

H-C-OH HNļI^CH2OH

CH
2

OH OH H

0-fruktoze J3-0-fruktofuranoze

Fruktoze brīvā veidā atrodamaaugļos un medū.Fruktoze ir

saharozes sastāvdaļa un eksistē /?-furanozes formā.Fruktoze ir

2,5 reizes saldāka par glikozi. To lieto konditorejas rūpniecībā.
Fruktozi iegūst, hidrolizējot saharozi.

Disaharldi

Disaharīdi (piemēram, saharoze) ir veidoti no divām

monosaharīdu molekulām, kas savienotas ar skābekļa
tiltiņu (ētera saiti).

Hidrolīzes procesā ētera saite šķeļas un rodas monosaharīdi.

Piemēram, hidrolizējot saharozi, veidojas glikoze un fruktoze.

CH2
0H CH20H

Hir°\HHoHf/\H

4 n
H®/to HJr\H H0H

2
C .0 OH

\OH HĀ!
n-\H HO/I + H

2
U

\OH H/
+ Kh HO/

nn\ / 0
\ļ f™-™ unN

[ / m H\_f CH
2
0H

H OH OH H H OH OH H

Saharoze a-D~gl!kopira- fi-D- fruktofura-

noze noze

Disaharīdu ētera saiti veido divas pusacetāla (glikozīdiskās)
hidroksilgrupas (trehalozes tips) vai viena pusacetāla hidrok-

silgrupa un spirta hidroksilgrupa pie ceturtā oglekļa atoma

{maltozes tips).
Trehalozes tipa disaharīdiem, piemēram, saharozei, treha-

lozei, raksturīgas tikai hidroksilgrupu reakcijas, bet reducētāju

īpašības tās neuzrāda (molekulā nav aldehīdgrupu).
Maltozes tipa disaharīdiem, piemēram, maltozei, rakstu-

rīgas gan aldehīdgrupas reakcijas, gan daudzvērtīgo spirtu

reakcijas.

—0

• JH

a-anomērs

_O x OH

-_-^H

/J-anomērs
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glikoze

I
rj

glikoze

Maltoze

glikoze

I
0

I

fruktoze

Saharoze

CH
2

OH CH2OH

k A
] A

\ /
H0 - pusacetāla (glikozīdiskā)

H(W
H °~"

v
H H/h hidroksilgrupa

H OH H OH

P -maltoze

Maltozes molekula veidotano divāmD-glikopiranozes mole-

kulām.

CH
2

OH

īA~°\5 HOH2C
/

0\?
NOH h)L

O
_JŽ HOl

Saharoze (niedru, biešu cukurs) ho ļ—f ļ—fch
2
oh

H OH OH H

Sahrozes molekula veidota no D-glikopiranozes un D-fruk-

tofuranozes molekulām. Saharoze ir visizplatītākais disaharīds.

Rūpniecībā iegūst no cukurniedrēm un cukurbietēm.

Ar skābēm un fermentiem saharoze viegli šķeļas, veidojot

glikozes un fruktozes maisījumu (mākslīgais medus). Saharozi

izmanto uzturā, konditorejas rūpniecībā, alkoholisko dzērienu

legūšanai.

Poli saharīdi

Polisaharīdi ir helmolekulārie savienojumi, kas hidrolīzes

procesā sašķeļas daudzās monosaharīdumolekulās. Svarīgākie
dabā sastopamie polisaharīdi ir ciete un celuloze. Tie ir liel-

molekulāri glikozes polimēri. Poliglikozīdus raksturo maltozes

tipa ētera saite, kuru veido glikozīdiskā hidroksilgrupa un

spirta hidroksilgrupa pie ceturtā oglekļa atoma.

Ciete. Ciete veidojas augos fotosintēzes jprocesā un uzkrājas

graudos, augļos vai augu pazemes daļās. Ūdenī ciete uzbriest.

Ar karstu ūdeni rodas viskozs šķīdums, kam atdziestot veidojas
cietes klīsteris.

Ciete ir divu lielmolekulāru savienojumu - amilozes un

amilopektīna maisījums.
Amilozes molekulassastāv no a-D-glikozes atlikumiem, kas

savā starpā saistīti ar ētera saitēm (1,4-stāvokļos), veidojot

spirālēs savītas makromolekulas (sk. 4.30. att.).

0H20H i- CH2
0H -. CH

?
OH

V/h °\H h/h~~°\j Wh
J(oh hJL_0_jJ\pHjyL0

_il\oH hX
h

H OH H OH H OH •

Amiloze

n = 1000
...

6000
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4.30. att α-D-glikopira-
nozes atlikumu telpis-
kais sakārtojums amilo-

zes molekulā.

Amilopektīna molekulas veido sapārotas virknes, kurās

a-D-glikozes atlikumi saistīti ar ētera saitēm. Galvenajā virknē

a-D-glikozes atlikumi saistīti 1,4-stāvokļos, bet sānvirknēs -

1,6-stāvokļos. Sānvirknēs atkārtojas ik pēc 23-27 glikozes
atlikumiem.

Raksturīga ir cietes reakcija ar jodu - rodas zils krāsojums.
Cietes reakciju ar jodu izmanto analītiskajā ķīmijā joda konsta-

tēšanai.

Ciete fermentu un skābju ietekmē hidrolizējas un atkarībā

no reakcijas apstākļiem veido dekstrīnus, maltozi un glikozi.
Cietes šķīdumam nav reducējošu īpašību. Rūpniecībā cieti

iegūst no kartupeļiem, kukurūzas un rīsiem.

Ciete ir dažādu miltu izstrādājumu galvenā sastāvdaļa. Plaši

to lieto dažādās pārtikas rūpniecības nozarēs, tekstilrūpnie-

cībā, medicīnā un etilspirta ražošanai.

Celuloze. Celuloze ir galvenā augu šūnu sastāvdaļa.
Dažādās augu šūnās celulozes masas daļa ir no 50 līdz 70 %.

Tīra celuloze ir kokvilna, vate un filtrpapīrs.

(ū6
H

10
0

5),

Ciete

ļn > x

(C«H 10
0

5
)
x

Dekstrini

i

Maltoze

i

C«H 12
0

6

Glikoze
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Celulozes molekulas veidotas no /^-D-glikozes atlikumiem,

kas savā starpā saistīti ar ētera saitēm 1,4-stavokļos.

Celuloze

Celuloze veido garas diegveida šķiedras. Polimerizācijas

pakāpe n = 300—6000. Celulozei ir labaķīmiskā un mehāniskā

stiprība. Celulozes mehāniskā stiprība atkarīga no molekulas

polimerizācijas pakāpes. Dabiskajām šķiedrām, piemēram, linu

šķiedrai, polimerizācijas pakāpe ir lielāka nekā tehniskas

celulozes preparātiem, piemēram, viskozes zīdam.

Celulozi iegūst no koksnes, kas satur aptuveni 50 %

celulozes, ap 30 % lignīna un cietes savienojumus. Lai atdalītu

celulozi no piemaisījumiem, sasmalcinātu koksni apstrādā ar

nātrija vai kalcija hidrogēnsulfltu, kas izšķīdina lignīnu

(sulfītmetode).
Celuloze nešķīst ūdenī un parastajos organiskajos šķīdi-

nātājos. Celuloze šķīst cinka hlorīda un sālsskābes maisījumā
un dažāskoncentrētās minerālskābēs (HCI, H

2
S0

4,
kā

arī vara hidroksīda amonjakālā šķīdumā.
Celuloze sērskābes ūdens šķīdumā spēj hidrolizēties.

Celulozes hidrolīzes rezultātā rodas glikoze. legūto D- glikozi
izmanto etanolaražošanai ( "hidrolīzes spirts").

Celuloze β- D- glikopiranoze

Celulozes molekulā katrs glikozes atlikums satur trīs

hidroksilgrupas. Tāpēc celulozei ir raksturīgas esterificēšanās

reakcijas. Svarīga praktiska nozīme ir celulozes slāpekļskābes
un etiķskābes esteriem.

Celulozes slāpekļskābes esterus iegūst, apstrādājot celulozi

ar slāpekļskābes un sērskābes maisījumu. Atkarībā no reakci-

jas apstākļiem iegūst celulozes nitrātu, kurā esterificēta viena,
divas vai visas trīs glikozes hidroksilgrupas.
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Celuloze Celulozes trinitrāts

Celulozes trinitrātu -piroksilīnu -izmanto bezdūmu pul-
vera ražošanai un spridzināšanas darbos. Celulozes mononit-

rātus un dinitrātus (koloksilīnu) izmanto nitrolaku, nitrokrāsu

un caurspīdīgu plēvju, celuloīda ražošanai.

Acetilejot celulozi ar etiķskābes anhidridu, iegūst celulozes

etiķskābes esteri jeb acetilcelulozi.

Celuloze Triacetilceluloze

Triacetilcelulozeir izejviela mākslīgās šķiedras -acetātzīda,

nedegošu kinofilmu, laku, izolācijas materiālu ražošanai.

Celulozi šķīdinot sārmā sēroglekla klātienē, iegūst celulozes

k*anin(*t>nātii Vn «anr nar visknri- :-KSantOgenatU, KO sauc par VISKOZI.

Celulozes ksantogenāts
(viskoze)

Hidrātcelulozes Šķiedras
(viskozes zīds)

Čarls Kross(lBss-1935)
bija angļu ķīmiķis, izstrādājis
metodi viskozes iegūšanai
(1893. gadā kopā ar E. Bivenu).
leteicis metodi plēvju ražošanai

no viskozes un acetilcelulozes

(1894).

Edvards Bivens {1856—
1921) bija angļu izgudrotājs.

Viņa galvenie pētījumi saistīti ar

celulozes rūpniecisko izmanto-

šanu un papīra ražošanu.

E. Bivens izstrādājis metodi

viskozes un viskozes šķiedras
iegūšanai (kopā ar Č. Krosu).

Viskozes šķiedras iegūst no celulozes ksantogenāta šķī-

duma, izspiežot to caur speciālām sprauslām (fujerām) vannā

ar atšķaidītu sērskābi. Ksantogenāts sadalās par hidrātcelulozi,
kurā veido jēlpavedienus. Ja viskozes masu izspiež caur šau-

rām spraugām, iegūst caurspīdīgu iesaiņojuma materiālu -

celofāna plēvi.
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Anri Brakonno (1780—
1855) bija franču ķīmiķis. Veicis

pētījumus par dabas vielām.

Noskaidrojis, ka tauki sastāv no

cietas vai šķidras eļļainas daļas
(1817. gadā kopā ar M. Šev-

relu). Pētot celulozes hidrolīzi,
ieguvis glikozi (1819). izdalījis
aminoskābes ieicīnu un glicīnu
(1820). Sintezējis celulozes tri-

nitrātu (1833).

4.14.2. Lipīdi

Lipīdi ir dzīvos organismos sastopamie esteri, kas

veidoti no taukskābēm un spirtiem (glikola, glicerīna) vai

arīno augstākajiem spirtiem un dažādām karbonskābēm.

Vairāku lipīdu, piemēram, vasku sastāvā ietilpst dažādi sa-

režģītas struktūras augstākie spirti, piemēram, cetilspirts
C
l

6H
330H, miricilspirts C

3O
H

61
OH. Vienkāršo lipīdu hidrolīzē

rodas tikai taukskābes un spirti, bet, šķeļoties saliktajiem

lipīdiem, rodas vēl ari fosforskābe un citi savienojumi.
Pie saliktajiem lipīdiem pieskaitāmi, piemēram, fosfatīdi un

cerebrozīdi.

Apskatīsim visbiežāk sastopamos lipīdus -taukus un eļļas.
Lipīdi ietilpst šūnu sastāvā, piemēram, šūnu membrānās.

Tauki un eļļas ir vienkāršie lipīdi. Tie ir glicerīna un

taukskābju esteri (taukskābes ir piesātinātas un nepiesātinātas

monokarbonskābes, kuras ietilpst taukos un eļļās - palmitīn-

skābe, stearīnskābe, oleīnskābe v. c). Ja tauku sastāvā

pārsvarā ir piesātinātās taukskābes, tie ir cieti, ja pārsvarā

nepiesātinātās - šķidrumi (eļļas). Saliktajos lipīdos bez

taukskābēm un spirtiem ietilpst fosforskābe (fosfolipīdi),

ogļhidrāti (glikolipīdi), vitamīni (A, D, E vitamīni) un citi

savienojumi.

Glicerīna trioleātsGlicerīna tristearātsGlicerīna tripalmitāts

Parastajā temperatūrā tauki ir cietas, ziežveida vai šķidras

vielas, šķīst organiskajos šķīdinātājos, ar ūdeniveido emulsiju.
Tauki kopā ar ogļhidrātiem, fosforskābi un olbaltumvielām

ietilpst visās dzīvas šūnās, īpaši daudz to ir nervu, sirds un

aknu šūnās, kā arī augu sēklās. Taukiem ir liela nozīme

organisma dzīvības procesos, nervu impulsu vadīšanā, mus-

kuļu darbā un aizsargfunkcijās.
Cilvēka un dzīvnieka organisma dzīvības procesiem vaja-

dzīgā enerģija tiek uzņemta galvenokārt ar ogļhidrātiem un

taukiem. Organismā fermentu iedarbībā tauki sadalās par

glicerīnu un attiecīgajām taukskābēm (karbonskābēm). Tām

oksidējoties, izdalās enerģija, kas tiek izmantota organisma
dzīvības norisēs. Piemēram, oksidējot palmitīnskābes mole-
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kuļu, šūna iegūst 3,5 reizes vairāk ķīmiskās enerģijas, neka

oksidējot glikozes molekulu.

Tauku rezerves organismā tiek papildinātas ar uztura

taukvielām un taukiem, kas sintezējas no ogļhidrātiem un

olbaltumvielām. Taukskābju un glicerīna sintēze organismā
visaktīvāk notiek aknās, taukaudos, zarnās un piena dzie-

dzeros. Tauku veidošanos vispārīgā veidā var attēlot ar šādu

reakcijas vienādojumu:

0 0

II
1

II
1

CH2 OH HOCR
1

CH
2OCR

0 I 0
I I!

2 i II
2

CHOH � HOCR CHOCR � 3H
2
0

0 0
i II o 1 H

"5

CH 20H HOCR CH
2OCR

J

Glicerīns Taukskābes Tauki

R\R2
,R

3
ir C

l
5H

31 J
C

17
H

35 ,C17
H

3 3
v.c.

Ziepes. Taukus un eļļas hidrolizējot ar sārmiem, iegūst

glicerīnu un karbonskābju sāļus - ziepes. Vārot taukus kopā ar

nātrija hidroksīdu, iegūst nātrija palmitātu (C,
5
H

31
COONa),

nātrija stearātu (C I7
H

3SCOONa) un nātrija oleātu

(CI7
H

33COONa). Tauku hidrolīzi ar sārmu sauc par pārziepo-
šanas reakciju.

0

CH
3

(CH
2
)
K

C-HXH2

0 0 HOĢH2

H,O/t° II
f\ G)

CH
3 (CH2)14 C4-OCH + 3NaOH

J 3CH
3(CH 2

)
1A

� H OĢH
0 HOCH

2

CH 3 (CH 2)1A C-^OCH 2

Glicerīna tripalmitāts Nātrija palmitāts Glicerīns

(ziepes)

Taukskābju nātrija sāļi ir cietās ziepes, kālija sāļi - šķidrās
ziepes. Ziepju ūdens šķīdumiem piemīt mazgātspēja. Ziepes ir

virsmaktīvās vielas, kas spēj emulģēt eļļas, putot un slapināt
hidrofobu virsmu (vāja mijiedarbība ar ūdeni). Šo īpašību
izmanto mazgāšanas līdzekļos. Taukskābju kālija sāļi salīdzi-

nājumā ar nātrija sāļiem labāk šķīst ūdenī, un tiem ir labāka

mazgājošā darbība, t. i., tie spēj aktīvāk atraut netīrumus no

mazgājamās virsmas un saistīt tos. Netīrumu daļiņas emulģējas

4. dala
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4.31.att. Ziepju molekulas hidrofobā grupa izšķīdusi eļļā, bet hidrofilā

grupa izšķīdusi ūdenī un veicina taukaino daļiņu atraušanos citai no

citas.

un saistās mazgāšanas šķīdumā (sk. 4.31. att.). Mazgāšanas
procesā radušās putas veicina netīrumu nodalīšanu.

Ja ūdens satur kalcija un magnija hidrogēnkarbonātus

(ciets ūdens), tad ziepes neputo, jo veidojas nešķīstoši sāļi:

2C
17

H
35

COONa + Ca(HCO
3
)
2
- (C

I7
H

3S
COO)

2
Ca + 2NaHC0

3

Nātrija palmitāts Kalcija palmitāts

Sintētiskie mazgāšanas līdzekļi - dažādi sulfoskābju sāļi un

sērskābes esteri - atšķirībā no parastajām ziepēm, nezaudē

mazgātspēju arī cietā ūdenī. Šo mazgāšanas līdzekļu kalcija un

magnija sāļi ir ūdenīšķīstoši.

Ļoti laba mazgātspēja ir alkilsulfātiem R— Šos

savienojumus iegūst no augstākiem spirtiem.

CH
3
(CH

2
)

10
CH

2
OH +H

2
S0

4
CH

3
(CH

2
)

10
CH

2
OS0

3
H + HOH

Laurilspirts Laurilhidrogēnsulfāts

(dodekanols-1) (laurilsulfāts)

CH
3
(CH

2
)
10

CH
2
OSO

3
H + NaOH -

-> CH
3
(CH

2
)
10

CH
2

+ H
2
O

Nātrija laurilsulfāts

Sintētiskajiem mazgāšanas līdzekļiem ir arī būtiski trūkumi. Viens

no galvenajiem ir tas, ka tie bioloģiski grūti sadalās un apdraud ūdens

augus un dzīvniekus. Sintētiskie mazgāšanas līdzekļi kopā ar notek-

ūdeņiem nonākot upēs un ezeros, kavē dūņu baktēriju darbību,

tādējādi traucējot ūdeņu bioloģisko attīrīšanas procesu. Ūdens putniem
tie šķīdina spalvu taukojumu un apdraud putnu eksistenci.

Tauku hidrogenēšana. Hidrogenēšanas reakciju plaši izmanto

rūpniecībā, lai šķidros taukus (eļļas) pārvērstu cietajos taukos. Šai

procesā augu eļļu sastāvā ietilpstošās nepiesātinātās taukskābes

pievieno ūdeņradi un veido piesātināto taukskābju glicerīna esterus.

4. dala



487

0 0

II II

CH2OC(CH 2)7-CH=CH-(CH 2)7CH
3

CH
2
OC(CH

2)16
CH

3

|0 I 0
I || 3H2/Ni; »180° C I II

CHOC(CH 2)7-CH=CH-(CH
2
)7 CH

3
- — CHOC(CH

2
)

16
CH

3

0 I 0
II II

CH
2
OC(CH

2
)

7
-CH=CH-(CH

2
)

7
CH

3
CH

2
OC(CH

2
)

16
CH

3

Glicerīna trioleāts Glicerīna tristearāts

(atrodas cūku taukos )

Hidrogenētus taukus izmanto margarīna, kombinēto tauku un

ziepju ražošanai.

Lietošana. Tauki un eļļas ir vērtīgi pārtikas produkti, kā arī tiem ir

liela bioloģiska nozīmeorganisma dzīvības procesos.

Laku un krāsu rūpniecībā lieto žūstošās eļļas. Eļļas žūšanu

katalītiski veicina sikatīvi (mangāna un svina oksīdi). Ar sikativu

termiski apstrādājot eļļu, iegūst pernicu, kuru izmanto laku, krāsu un

linoleja ražošanā.

Tauki un eļļas irizejviela ziepju, glicerīna, kosmētisko un farmacei-

tisko preparātu ražošanai.

4.14.3. Olbaltumvielas

Olbaltumvielas ir ot aminoskābju biopolimēri. Olbal-

tumvielu molekulās a -aminoskābes saistītas savā starpā

ar amīdsaiti, un to kopējais skaits, aminoskābēm atkārto-

joties, varsasniegt vairākus tūkstošus.

Visi dzīvības procesi saistīti ar olbaltumvielām. Olbaltum-

vielu masas daļa cilvēka un dzīvnieku organismā ir apmēram

45 % no sausnes.

Olbaltumvielu funkcijas dzīvnieku organismā ir ļoti daudz-

veidīgas. Tā, piemēram, noteiktas olbaltumvielas - fermenti -

katalītiski regulē organismā norisošos ķīmiskos procesus.

Olbaltumvielas veido arī muskuļaudus, balstaudus, segaudus.
Dažas olbaltumvielas veic transporta (hemoglobīns) vai arī

hormonu funkcijas, citas - aizsargfunkcijas pret organismam
svešām baktērijām, vīrusiem un olbaltumvielām.

Izšķir vienkāršās un saliktās olbaltumvielas. Vienkāršās

olbaltumvielas -proteīni -veidotas tikai no a-aminoskābēm.

Saliktās olbaltumvielas - proteīdi- bez aminoskābēm satur vēl

citas neorganiskas vai organiskas vielas (prostētiskās grupas).

Biežāk sastopamās vienkāršās olbaltumvielas.

Albumīni -sastopami olas baltumā, asins serumā, pienā.
Globulīni -galvenie pārstāvji ir asins seruma globulīni

(a, fl, y), olas dzeltenuma, piena un muskuļu

globulīni.
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Skleroproteīni -galvenie pārstāvji ir muskuļu, ādas, zīda,

matu, vilnas un ragu olbaltumvielas.

Glutelīni -sastopami augu valstī. Kviešu lipekļa un rīsu

galvenā olbaltumviela.

Prolamīni -sastopami augu valstī. Miežu un kukurūzas

olbaltumviela.

Biežāk sastopamās saliktās olbaltumvielas.

Nukleoproteīdi -vienkāršo olbaltumvielu un nukleīnskābju
savienojumi (sk. purīna un pirimidīna atva-

sinājumus 4.13.2. iedaļā). Liela nozīme ie-

dzimtībā un olbaltumvielu biosintēzē.

Glikoproteīdi -saliktas olbaltumvielas, kas satur ogļhidrā-
tus. Balstaudu, saistauduun gļotvielu sastāv-

daļas.

Hromoproteīdi -vienkāršo olbaltumvielu un krāsvielu savie-

nojumi. Galvenie pārstāvji ir hemoglobīns

(asins olbaltumviela) un mioglobīns (mus-

kuļu olbaltumviela).

Lipoproteīdi -ar lipīdiem saistītas olbaltumvielas. Atrodas

asins plazmā, olas dzeltenumā, pienā, nervu

audos v. c.

Fosfoproteīdi -saliktas olbaltumvielas, kuru izveidošanā ir

piedalījušās fosforskābes molekulas. Piena,
olas dzeltenuma un galvas smadzeņu audu

olbaltumvielas.

4.32. att. Polipeptīda virknes veidošanās.
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4.33. att. Insulīna molekulā polipeptīdu virknes saista disulfīdsaites.

Aminoskābju secība norādīta, izmantojot nosaukumu saīsinātos apzī-

mējumus.

Olbaltumvielu uzbūve un telpiskā struktūra. Olbaltum-

vielas veidotas galvenokārt no 20 L rindas a-aminoskābēm,
H

I
kas saistītas ar peptīdsaiti —C—N— (sk. 4.32. att.). Amino-

O

skābju sastāvs un secība polipeptīdvirknē var mainīties prak-
tiski neierobežoti. Polipeptīda molekula, kas būvēta no 20 dažā-

dām a-aminoskābēm, jakatra aminoskābe atkārtojas molekulā

tikai vienu reizi, var pastāvēt vairāk nekā 21018
kombināciju

(izomēru) veidā.

a-aminoskābju secība polipeptīda virknē ir ļoti svarīgs

faktors, kas nosaka olbaltumvielu specifiskās funkcijas dzīvā

organismā.
Olbaltumvielu molekula sastāv no vienas vai vairākām

polipeptīdu virknēm (sk. 4.33. att.), kas savienotas savā starpā
c c

ar jonu saitēm (—NH
3
OOC—), ūdeņraža saitēm

(>C =0... H—N<) vai disulfīdsaitēm (—S—S—).

0 H COO S

: © l
H 0 NH

3
S

• ii I

Ūdeņraža saite Jonu saite Disulfīdsaite

Roberts Merifīlds (1921)-

-amerikāņu ķīmiķis biorganiķis.
Viņa galvenie pētījumi saistīti ar

peptīdu sintēzi cietā fāzē. Šī
metode pamatojas uz peptīd-
virknes piesaistīšanu polimēra
makromolekulai. Peptīdu mole-

kula paliek saistīta ar polimēru,
līdz sasniegts vēlamais peptīd-
virknes garums (1963). R. Meri-

fīlds sintezējis vairākus peptī-
dus: ribonukleāzi, angiotenzīnu

v. c. 1984. gadāsaņēmis Nobela

prēmiju.
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Olbaltumvielu sastāva noskaidrošanai izmanto hidrolīzi ar

sālsskābi, sērskābi vai bārija hidroksīdu. Hidrolīzes galapro-
dukti ir a-aminoskābes. Šo procesu var attēlot šādi:

HHORHHO H H 0
111. I J LI

H
® I > II

•••-N-C-CIN-C-C-fN-C-C- ■•— nHOH

I I I II I I
RHH 0 R R

Polipeptīds oc- aminoskābe

Olbaltumvielāmir raksturīgas dažas krāsu reakcijas, kuras

izmanto olbaltumvielu identificēšanai.

Biureta reakcija raksturīga olbaltumvielu peptīdsaitēm.
Olbaltumvielas šķīdumam pielejot sārmu un pievienojot dažus

pilienus vara(ll) sulfāta šķīduma, rodas violets krāsojums.
Ksantoproteīna reakcija raksturīga olbaltumvielām, kas

satur benzola gredzenu. Ar koncentrētu slāpekļskābi olbaltum-

viela veido dzeltenu krāsojumu.
Milona reakcija raksturīga fenola grupai tirozīna molekulā.

Olbaltumvielas, kas satur tirozīnu, ar Hg(N03)2
šķīdumu veido

baltas nogulsnes. Karsējot tās kļūst sārtas.

hohQ^ch2-chcoo
0

®NH
3

Tirozīns

Cistenīna reakcija raksturīga sēru saturošām aminoskā-

bēm. Olbaltumvielas šķīdumu karsējot kopā ar svina(ll)
acetātu un nātrija sārmu, rodas melns svina(ll) sulfīds. No sēru

saturošām aminoskābēm daudzās olbaltumvielās sastopams
cisteīns:

HS-CH
2
-CHCOO

G

®NH
3

Cisteīns

Olbaltumvielu struktūra ir ļoti sarežģīta. Izšķir pirmējo,

otrējo, trešējo un ceturtējo struktūru.

Pirmējā struktūra ir a-aminoskābju un peptīdsaišu lineārā

secība polipeptīdu virknē (sk. 4.32. att.). Pirmējā struktūra

noskaidrota insulīnam (sk. 4.33. att.), hemoglobīnam, fibroīnam

(dabiskā zīda olbaltumviela) v. c.
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oc spirāle

0 -oglekļa atoms o - ūdeņraža atoms

© - slāpekļa atoms # -
R (sānvirkne )

O - skābekļa atoms ūdeņraža saite

4.34. att. Olbaltumvielas molekulas otrējās struktūras

shēma(α-struktūra).

H -a-oglekļa atoms

© - oglekļa atoms

© - slāpekļa atoms

O - skābekļa atoms

o — ūdeņraža atoms

----ūdeņraža saite

435 att. Olbaltumvielas molekulas

polipeptīdu virknes struktūra plaknē

(β-struktūra).
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Lainuss Kāris Polings

(1901) ir amerikāņu ķīmiķis un

fiziķis. Kopā ar amerikāņu fizi-

kālķīmiķi Dž. Sleiteru 1931-

-1934. gadā veicis pētījumus par

ķīmisko saiti un molekulu struk-

tūras kvantu ķīmiju. Izstrādājis
rezonanses teoriju (1931-1933)

un ieviesis elektronegativitātes
jēdzienu (1932). Kopā ar angļu
fiziķiem Dž. Bernalu un U. Bregu

izstrādājis vispārīgos olbaltum-

vielu struktūranalizes principus
(1946-1950). Izvirzījis teoriju

par olbaltumvielu otrējo struk-

tūru - a-spirāli (1951, kopā ar

amerikāņu bioķīmiķi R. Kori).
Nobela prēmija ķīmijā (1954).
Nobela miera prēmija (1952).

Otrējā struktūra ir polipeptīdu virknes telpiska struktūra.

Polipeptīdu virkne ir savīta spirālē, kuru stabilizē iekšmoleku-

lārās ūdeņraža saites starp blakus vijumos esošām >C =O un

HN< grupām (sk. 4.34. att.). Šo struktūru sauc par a-struktūru

jeb a-spirāli.
Divas dažādas polipeptīdu virknes, kuras novietotas plaknē,

veido /?-struktūru. Struktūru stabilizē starpmolekulārās ūdeņ-
raža saites starp abām virknēm (sk. 4.35. att.)

Trešējā struktūra ir spiralizēto polipeptīdu virkņu telpis-
kais novietojums. Trešējai struktūrai ir raksturīgas disulfīd-

saites, jonu, ūdeņraža un esteru saites.

Polipeptīdu virkņu funkcionālās grupas atrodas spirāles
virspusē, un, savstarpēji tuvojoties, tās var reaģēt un veidot

jaunas saites. Tā, piemēram, savstarpēji tuvojoties karboksil-

grupai un aminogrupai, veidojas jonu saite. Starp dažādām

makromolekulas daļām veidojoties jaunām saitēm, molekula

iegūst izliektu, savītu vai kamola formu (sk. 4.36. att.).

Trešējā struktūra ar funkcionālām grupām spirāles ārpusē
nosaka olbaltumvielu specifisko bioloģisko un ķīmisko aktivi-

tāti, kam raksturīga ļoti liela reakciju selektivitāte.

Ceturtējā struktūra veidojas, savstarpēji saistoties olbal-

tumvielu makromolekulām. Ceturtējās struktūras agregāti
veido bioloģiski aktīvas konformācijas. Šāda struktūra rakstu-

rīga fermentiem, hemoglobīnam, muskuļu olbaltumvielai -

miozīnam v. c. Hemoglobīnā ietilpst četru makromolekulu

agregāts, kas spēj pievienot un organismā transportēt skābekli.

Saites, kas veido hemoglobīna ceturtējo struktūru, viegli var

4.36. att. Mioglobīna molekulas polipeptīdu virkne (trešējā struktūra),
kura satur 153 dažādu aminoskābjuatlikumu.
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tikt sarautas urīnvielas iedarbībā. Urīnvielas iedarbību pār-

traucot, hemoglobīna struktūra un funkcijas atjaunojas.
Nukleīnskābes un olbaltumvielu biosintēze. Nukleīn-

skābes (NS) ir lielmolekulāri organiskie savienojumi -poknuk-

leotīdi, kas sastāv no lineāri, noteiktā secībā sakārtotiem

nukleotīduatlikumiem. Nukleotīdu sastāvā ietilpst pirimidīna
un purīna (sk. 4.13.2. iedaļu) atvasinājumi (pirinudīna un

purīna "bāzes"), pentoze un fosforskābe. Atkarībā no tā, kāda

pentoze (riboze vai dezoksiriboze) ietilpst nukleīnskābē, izšķir
ribonukleīnskābes (RNS) un dezoksiribonukleīnskābes (DNS).
Nukleotīdu atlikumus sasaista fosfātgrupa, kas savieno viena

nukleotīdapentozes 3' oglekļa atomu ar blakusesošā nukleotīda

pentozes 5' oglekļa atomu:

0 0

I! II
~ — Pentoze—o~P~0— Pentoze —0—P —0— 'v

(§) OH (§) OH

B -pmmidīna un purīna atvasinājumi

6
i 5'

_

HO-P-OCHo 0
v

(b) Nukleīnskābju makromolekulas

II \j fragments (trinukleotīds)
0 \H H/l

3

o X

HO-P-OC^Os®
0 Kh H/| Xir OH ribonukleīnskābē

hŅLmm/H

0 X

HO— (B)

0 H/f X ir H dezoksiribo-

u\ ļ/i-i nukleīnskābē

0 X
i
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4.37. att. Dezoksiribo-

nukleīnskābes (DNS)
molekulu dubultspirāles
shēma.
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i— vecā polinukleotīdu virkne

r— jaunā polinukleotīdu virkne

4.38. att. DNS dubultspirāles dubultošanās (repli-
kācija).

RNS molekulās atšķirībā no DNS molekulām timīna (T)
vietā ir uracils (U).

Nukleīnskābēm ir īpaši svarīga nozīme dzīvo organismu
dzīvības procesos. Nukleotīdu secība DNS nodrošina ģenētisko
informāciju (kodu), kas nepieciešama nākamo paaudžu attīstī-

bai. RNS pārnes šo ģenētisko informāciju specifisko olbaltum-

vielu biosintēzē. Pamatojoties uz rentgenstruktūranalīžu

datiem, ir noskaidrots, ka polinukleotīdu virknē pirimidīna un

purīna atvasinājumu strukturālās atbilstības (komplementari-

tātes) dēļ savstarpēji ar ūdeņraža saitēm saistās adenīns-ti-

mīns (A-T), adenīns-uracils (A-U), uracils-guanīns (U-G) un

guanīns-citozīns (G-C). Divas komplementāras polinukleotīdu
virknes var veidot dubultspirāli (sk. 4.37. att.).

Noteiktos apstākļos, satrūkstot ūdeņraža saitēm, nukleīn-

skābju dubultspirāle sadalās divās atsevišķās virknēs. Katra

virkne kļūst par matricu, uz kuras sintezējas komplementārie
polinukleotīdu posmi. Rodas jauna nukleīnskābe, kura ar esošo

veido dubultspirāli, kas ir identasākumā ņemtai nukleīnskābei

(sk. 4.38. att.).

Džeims Votsons (1928) ir

ievērojams amerikāņu bioķī-
miķis. Kopā ar F. Kriku un

M. Vilkinsu 1953. gadā noskaid-

rojis DNS telpisko struktūru un

radījis teoriju par dubultspirāli,
kurā saistītas divas komplemen-
tāras polinukleotīdu virknes.

Krikss un Votsons izteica hipo-
tēzi par ONS molekulas redupli-

kācijas mehānismu, kāds noris,
daloties šūnai, šis darbs kļuva
par pamatu molekulārajai ģenē-
tikai un uzskatāms par vienu no

izcilākajiem 20. gadsimta atklā-

jumiem. Nobela prēmija (1962,
kopā ar F. Kriku un M. Vilkinsu).

Frānsiss Kriks (1916) ir iz-
cils angļu biofiziķis un ģenētiķis.
Viens no molekulārās ģenētikas

pamatlicējiem. Nobela prēmija
(1962).

Moriss Hjū Vilkinss

(1916) ir ievērojams angļu bio-

fsķ'ziL- Izmantojot rentgenstruk-

J?/
3

}
3?* l'

Vl
v

X

aPst'?nnaja.
par

°

D
S

NS
B

struktūru" Nobela

prēmija (1962).
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DNS daļu, kas satur informāciju par noteiktas olbaltum-

vielas biosintēzi, sauc par gēnu. Katra DNS molekula satur

milzīgu informācijas daudzumu vairāku simtu olbaltumvielu

sintēzei. DNS ģenētiskā informācija tiek nodota informācijas

(matricas) RNS, kas to nogādā no šūnu kodola uz citoplazmu,
kur notiek olbaltumvielu biosintēze. Attiecīgās aminoskābes

olbaltumvielu sintēzei piegādā transporta ribonukleūiskābes.

4.15. Sintētiskie lielmolekulārie savienojumi

Lielmolekulāriesavienojumi ir ķīmiski savienojumi ar

lielu relatīvo molekulmasu (līdz pat 1 106). Tie rodas, sav-

starpēji reaģējot daudzām samērā vienkāršas struktūras

molekulām - monomēriem.

Pēc izcelsmes lielmolekulāros savienojumus iedala

1) dabas polimēros (biopolimēros), kas veidojas dzīvajos
organiskās biosintēzes procesos (olbaltumvielas, polisaharīdi,
nukleīnskābes, dabiskais kaučuks v. c);

2) sintētiskajos polimēros, kas veidojas ķīmiskos procesos

no monomēriem(polietilēns, polipropilēns v. c);

3) mākslīgajos (modificētajos) polimēros, kurus iegūst,

ķīmiski apstrādājot biopolimērus (vulkanizējot kaučuku, iegūst

gumiju).

Pēc ķīmiskā sastāva lielmolekulāros savienojumus iedala

1) organiskajos polimēros, kuru galveno virkni molekulā

veido C, H, O, N, S un P atomi (polisaharīdi, polipeptīdi);
2) elementorganiskajos polimēros, kas bez minētajiem

atomiem satur arī Si, AI, B, Ti un Ge (polisiloksāni, polialum-
oksāni v. c).

Lielmolekulāros savienojumus, kuru makromolekulā

ietilpst vienādi atomu grupējumi, sauc par homopolimēriem.
Makromolekulas, kuru sastāvā ir dažādi atomu grupējumi,
sauc par kopolimēriem.

Lielmolekulāru savienojumu makromolekulās atomi var

būt saistīti lineārās virknēs, virknēs ar atzarojumiem vai arī

telpisku režģu veidā. Ja virknē pastāv noteikts pievienošanās

veids, kas periodiski atkārtojas, virknes sauc par regulārām. Ja

elementārvienības (monomēri) virknējas dažādā sakārtojumā,
virknes sauc par neregulārām.

Atkarībā no aizvietotāju telpiskās orientācijas virknē

iespējami trīs dažādi virkņu telpiskās uzbūves veidi:

1) ataktiskas (stereoneregulāras) virknes - aizvietotāju

sakārtojums makromolekulāperiodiski neatkārtojas;

2) izotaktiskas virknes - visi aizvietotāji atrodas makro-

molekulas virknes vienāpusē;

4. dala
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4.39. att. Lineāru polimēru telpiskās uzbūves veidi (C—C

virknes atomi atrodas vienāplaknē):
v -

ataktiska (stereoneregulāra) virkne;b-izo taktiska (stereoregulāra) virkne;

c - sindiotaktiska(stereoregulāra) virkne.

3) sindiotaktiskas virknes - aizvietotāji periodiski atkārtojas
makromolekulas virknes abās pusēs (sk. 4.39. att.)

Stereoregulāras uzbūves polimēriem ir labas fizikālās īpa-

šības. Tā, piemēram, polipropilēnam ar stereoregulāru uzbūvi

piemīt liela mehāniskā stiprība un laba siltumizturība. To lieto

par konstrukciju materiālu. Polipropilēns ar stereoneregulāru
virkni ir mīksts materiāls, to praktiski neizmanto.

Polimērus, kuri paaugstinātā temperatūrā sašķidrinoties

saglabā makromolekulas ķīmisko uzbūvi, sauc par termo-

plastiskiem polimēriem. Pāreju no cietas vielas šķidrā termo-

plastiskiem polimēriem iespējams atkārtot. Polimērus, kuri

kausējumā veido telpisku struktūru un neatgriezeniski sacietē,
sauc par termoreaktīviem polimēriem.

4.15.1. Lielmolekulāro savienojumu sintēzes metodes

Lielmolekulāros savienojumus iegūst, polimerizējot un poli-
kondensējot mazmolekulārus savienojumus -monomērus.

Polimerizācīja ir polimēru sintēzes paveids, kurā mono-

mēru molekulas piesaistās aktīvajam centram un virknes

augšana noris kā ātra ķēdes reakcija. Polimerizācijas reakcijā
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nekādi blakusprodukti neizdalās un lielmolekulāro savieno-

jumuelementsastāvs atbilst monomēraelementsastāvam:

nA -* ( A )„

kur A -monomērs ar vienu vai vairākām divkāršām

vai trīskāršām saitēm;

(—A—) - elementārvienība;
n - polimerizācijas pakāpe (elementārvienību

skaits makromolekulā).
Polimerizācijas sākotnējā stadija ir ķēdes iniciēšana-aktīvā

centra veidošana (A*). Daļa monomēra, iniciatoru vai kata-

lizatoru molekulu kļūst par aktīvajiem centriem: A -> A*.

Ķēdes reakcija ir aktīvā makrocentra augšana: A* +

+ {n + 1)A -> A(—A—)„A*. Aktīvā centra augšana beidzas,

reakciju ķēdei apraujoties vai veidojoties jaunam aktīvam

centram (B*): A(—A—)„A* + B -* A(—A—)„A + B*; A +

+ B* -+ A*B utt.

Atkarībā no aktīvā centra dabas izšķir polimerizācijas reak-

cijas pēc brīvo radikāļu, jonu un jonkoordinācijas mehānisma.

Pēc brīvo radikāļu mehānisma polimerizējas nepiesātinātie
monomēri, piemēram, etilēns un vinilgrupu saturoši mono-

mēri. Reakcijas iniciatori ir organiskie peroksīdi, kuri sadalās

par brīvajiem radikāļiem -ļoti aktīvām un nestabilām daļiņām.
Polimēra virknes augšana noris kā ļoti ātra ķēdes reakcija.
Izzūdot brīvajam radikālim, ķēdes reakcija apraujas.

Iniciēšanas reakcija:

0

0"c_?r >IŪŪOC r\ i>
y

— 2(/ y-co
f\-c-o
\=/

l!
0

Benzoilperoksīds Peroksīda brīvie

radikāli

Brīvais radikālis (reakciju shēmā V.) pievienojas
monomēram:

V.
+ CH 2

=CHR --*- V —CH
2
—ČH—R

Ķēdes reakcija - polimēra virknes augšana:

V—CY —CH2
—ČH

+ nCH
2
=CH —V —fCH

2
—CH\—CH2—CH

I I I '
R R \ R In R
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Ķēdes reakcijas apraušanās. Polimēru virknes apraušanās

notiek, izzūdot brīvajam radikālim (brīvajam elektronam)

ķēdes galā rekombinēšanās vai disproporcionēšanās aktā.

Rekombinēšanās :

V—CH
2
—ČH + ČH—CH

2
—V V—CH

2
—CH—CH—CH

2—Y

I 1 ļl
R R R R

Disproporcionēšanās :

V—CH2
—ČH + ČH—CH

2—V —— V—CH =CH + CH
2
—CH

2—V

II II

R R R R

Polimerizācijas reakcijās pēc jonu mehānisma ķēdes aug-

šanas procesu nodrošina joni. Izšķir polimerizāciju pēc karb-

katjonu un karbanjonu mehānisma.Katjonu polimerizācijā par

katalizatoriem lieto stipras skābes, anjonu polimerizācijā -

bāzes.

Jonu polimerizācijas paveidu, kurā lieto metālorganisko
katalizatoru kompleksu, sauc par jonkoordinācijas polimerizā-
ciju (K. Cīglers, D. Nata, 1953-1955). Kompleksā katalizatora

iegūšanai izmanto trietilalumīniju un TiCl
4. Polimerizācijas

process notiek uz katalizatora virsmas.

Tā, piemēram, stirola polimerizācijas procesu pēc jonkoor-

dinācijas mehānisma vienkāršotā veidā var attēlot šādi:

1)aktīvā centra veidošanās:

Ti Cl
4 � CH=CH

2 —*-[TiCIJ—CH—CH2

®

6 6
Stirols Karbkatjons

{vinilbenzbls )

Karls Cīglars (1898-1973)
bija ievērojams vācu ķīmiķis
organiķis. 1953. gadā viņš
atklāja trietilalumīnija un titāna

halogenīda komplekso kataliza-

toru etilēna polimerizācijai zemā

temperatūrā un spiedienā, tādē-

jādi liekot pamatus stereoregu-
lāra polimēru sintēzei.

AI(C2
H

S) 3 + 2TiCI
4

»- -

TĪCI3 Al—C
2

H
5

/\

Cl C 2H
5

Uz šo atklājumu balstās sintē-

tiskā kaučuka ražošana (1953-
-1954). Nobela prēmija (1963.
kopā ar Dž. Natu).

Džūlio Nata (1903-1979)
bija ievērojams itāliešu ķīmiķis.
Izstrādājis stereore gulāri) poli-
mēru iegūšanas teorētiskos

pamatus (1953-1955). Modifi-

cējis K. Cīglera atklāto trietil-

alumīnija-titana halogenīda ka-

talizatoru. Atklājis nepiesātināto

ogļūdeņražu stereospecifisko
polimerizāciju (1954). ieguvis
izotaktisko polipropilēnu, tādē-
jādi liekot pamatu sintētiskā

kaučuka ražošanai. Nobela prē-
mija (1963, kopā ar K. Cīgleru).

2) ķēdes reakcija - polimēra virknes augšana:

[TiClJ— CH—CH
2
®+ nCH=CH

2 [TiCIJ —CH-CH
2-^CH-CH2 ļ-CH—CH^

6 6 6 p J6
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3) ķēdes reakcijas apraušanās:

[TiCU] C H—- CH2
-P-CH—CH

2ļ—C~H—CH
2

®

CH 2—CH2 -j—CH—CH2
-]—C=CH2 � TiCU

Polistirols

Polikondensācija. Polikondensācija ir polimēru sintēzes

process, kurā, monomēru funkcionālām grupām savstarpēji

reaģējot, izdalās mazmolekulāri savienojumi (ūdens, spirts,

amonjaks, hlorūdeņradis v. c.) un monomēra molekulas savie-

nojas makromolekulās. Kondensācijas polimēra elementsa-

stāvs atšķiras no monomēra elementsastāva.

Pie polikondensācijas pieder, piemēram, poliestera sintēze

no monomēriem - divvērtīgā spirta un dikarbonskābes.

Reakcijā atšķeļas ūdens.

nHO-R-OH � nHOC-R'-COH —HfO-R-OC-R-C-V-OH +(2n-1)H
2
0

II II II II
0 0 V 0 0 M

Monomērs — Monomērs - Makromolekulā-

diols dikarbonskābe poliesteris

Polikondensācijas procesu realizē monomērukausējumā vai

to šķīdumā. Reakcija kausējumā noris 200-400°C tempera-
tūrā. Polikondensācijas reakcijās iegūst poliēterus, poliesterus,

poliamīdus, poliuretānus, fenolaldehīdsveķus, epoksldu poli-
mērus v. c.

4.15.2. Svarīgākie sintētiskie lielmolekulārie

savienojumi

Lielmolekulāro savienojumu specifisko īpašību komplekss
nosaka to daudzveidīgo izmantošanu rūpniecībā un tehnikā.

Polimēri ir ļoti labi dielektriķi, labi siltumu izolējoši materiāli,

tiem piemīt liela ķīmiskā izturība. Tie ir vieglāki nekā līdzīga

tilpuma citu materiālu izstrādājumi. Polimēru izmantošana

ļauj ietaupīt ievērojamus daudzumus dabiskās šķiedras, krā-

saino un melno metālu un pilnveidot izstrādājumu izgatavo-
šanas tehnoloģijas procesus.
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Polietilēns [—CH2
—CH

2—]
B

Polietilēnu iegūst no etilēna CH
2
=CH

2
polimerizācijas

procesā pēc jonkoordinācijas mehānisma.Polietilēns ir termo-

plastisks, ciets, bezkrāsains materiāls ar labām elektroizo-

lācijas īpašībām, lielu ķīmisko izturību un elastību. Izmanto

celtniecībā, gatavojot profilētus izstrādājumus, caurules,
santehniskās ierīces, plēves un loksnes.

Polipropilēns [—CH—CH
2
—

.

CH
3

J.
Polipropilēns ir propilēna CH

3
CH=CH

2
polimerizācijas pro-

dukts, kuru iegūst pēc jonkoordinācijas mehānisma. Polipro-
pilēns ir termoplastisks polimērs ar stereoregulāru iztotaktisku

virkni (sk. 4.39. att. b). Propilēnam piemīt laba mehāniskā

stiprība, nodilumizturība un labas dielektriskās īpašības.
Izmanto celtniecībā par hidroizolācijas materiālu un gatavojot

stiegrotu betonu. Izejviela mašīnu detaļu, plēvju, cauruļu un

sadzīves priekšmetu ražošanai.

"

CH
3

I
Poliizobutilēns —C—CH

2
—

CH
3

Poliizobutilēnu iegūst izobutilēna (2 -metilpropēna-1)
CH

3
—C =CH

2
polimerizācijas procesā (pēc katjonu mehā-

LH
3

nisma). Poliizobutilēns ir elastīgs, kaučukveida produkts ar

nelielumehānisko stiprību. Polimēram piemīt laba ķīmiskā un

termiskā izturība. Izmanto elastīgu, korozij izturīgu pārklā-
jumu, līmju, ūdensnecaurlaidīgu audumu izgatavošanai. lieto

celtniecībā ēku elementu sadures vietu hermetizēšanai.

Poliizobutilēns ir ar labām elektroizolācijas īpašībām.

Polibutadiēns(butadiēnkaučuks; cis, transkonfigurācija)

[—CH2
—CH =CH—CH

2—],

Polibutadiēnu iegūst butadiēna-1,3 CH
2
=CH—CH=CH

2

polimerizācijas procesa (pec brīvo radikāļu mehānisma vai

jonkoordinācijas mehānisma). Radikāļpolimerizācijas procesā
rodas stereoneregulāri polimēri. Polimerizāciju veicot pēc jon-
koordinācijas mehānisma, rodas stereoregulārs polibutadiēns,
kas satur galvenokārt 1,4 (cis) konfigurācijas elementārvienī-

bas. Izejviela kabeļu, apavu un mājsaimniecības piederumu
ražošanai.
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Poliizoprēns (izoprēnkaučuks)
"

—CH
2
—C=CH—CH

2
—"

legūst izoprēna (2-metilbutadiēna-1,3) CH
2
=C—CH=CH

2

CH
3

polimerizācijas procesā (pēc jonkoordinācijas mehānisma). Ro-

das stereoregulāras makromolekulas ar 1,4-cis konfigurāciju.
Izoprēnkaučuku izmanto riepu un citu augstvērtīgu gumijas

izstrādājumu ražošanai.

Polihloroprēns (hloroprēnkaučuks) [~-CH2
—C=CH—CH

2-

Cl Jn
Polihloroprēnu iegūst hloroprēna (2-hlorbutadiēna-1,3)

CH
2
=C—CH=CH

2
polimerizācijas procesā (pēc brīvo radi-

Cl

kāļu mehānisma).

Polihloroprēns ir izejviela kabeļu, degvielu pārsūknēšanas

cauruļu, eļļas izturīgu gumiju un transportieru lenšu ražoša-

nai. Polimēram liela gaismizturība.

Butadiēnstirolluaučuks ["-ch 2—CH=CH —CH
2
—CH — CH2-

-6 Jn

Butadiēnstirolkaučuks ir butadiēna-1,3 CH
2
=CH-CH= CH

2

un stirola kopolimērs. legūst polimerizācijas

procesā pēc brīvo radikāļu mehānisma.

Ļoti plaši izmanto riepu, riepu kameru un transportieru
lenšu ražošanai. Polimēram liela nodilumizturība.

Butadiēnnitrilkaučuks

"—CH
2
—CH =CH—CH

2
—CH

2—CH—ļ
CN ļ

Butadiēnnitrilkaučuks ir butadiēna-1,3 CH
3
=CH-CH =CH

2

un akrilnitrila CH
2
=CH—CN kopolimērs. Izmanto gumijas

maisījumu iegūšanai. Gumijai ir liela cietība, mehāniskā un

ķīmiskā izturība. Izmanto eļļas un benzīna izturīgu gumiju
ražošanai.

Franču ķīmiķis Gustavs

Bušards (1842-1918), termiski

apstrādājot izoprenu (1875) vai

iedarbojoties uz to ar sālsskābi,

(1879) ieguva kaučukam līdzīgu

savienojumu. Izoprenu Bušards

ieguva, termiski sadalot kaučuku

(1875).

Angļu ķīmiķis Viljams
Tildens (1842-1926) pirmais
izteica domu, ka izoprēna spēju
polimerizēties var izmantot

sintētiskā kaučuka iegūšanai
(1882). Izoprēnu Tildens ieguva,
pirolizējot terpentīnu (1879).
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PoUvmilhlorīds (PVH) \—CH
2
—CH—

I
C 1 J.

Poliviriilhlorīdu iegūst vinilhlorīda CH
2
=CHCi polimeri-

zācijas procesā (pēc brīvo radikāļu mehānisma).
Polivinilhlorīds ir izturīgs pret benzīna, tauku un spirtu

iedarbību. Labas mehāniskās un elektroizolējošās īpašības,

nedegošs. Izmanto vadu un kabeļu izolēšanai, korozij izturīgu
materiālu-cauruļu, ventiļu, apdares detaļu, grīdu segumu un

pohvinilhlorīdšķiedras ražošanai.

Politetrafluoretilēns (ūuoroplasts-4) [—CF
2
—CF

2—ļ„

Termoplastisks tetrafluoretilēna CF
2
—CF

2 polimerizācijas

produkts. Politetrafluoretilēnam raksturīga ļoti liela ķīmiskā
un termiskā izturība. Stipras skābes, sārmi un oksidētāji uz to

neiedarbojas. Tam ir labas dielektriskās un mehāniskās

īpašības, neliels berzes koeficients. Politetrafluoretilēna izstrā-

dājumus izmanto aviācijā, elektrotehniskajā, radiotehniskajā
un ķīmiskajā rūpniecībā. Izstrādājumus var izmantot tempera-
tūras intervālā no -70 °C līdz +260 °C.

Polivinilacetāts (PVA) I"—CH
2
—CH—"

H
3
C—CO

II
O J»

o

II
Polivinilacetātu iegūst vinilacetāta CH

2
=CHOCCH

3 poli-

merizācijas procesā, kas noris pēc brīvo radikāļu mehānisma.

Termoplastisks, amorfas struktūras, caurspīdīgs un bezkrā-

sains polimērs. Izejviela plēvi veidojošu emulsiju, līmju,
košļājamās gumijas ražošanai. Skābju un sārmu klātbūtnē

hidrolizējas par polivinilspirtu. Reakciju izmanto polivinil-
spirta sintēzei.

Polivinilspirts (PVS) \—CH
2
—CH—"

Polivinilspirtu iegūst no polivinilacetāta, to katalītiski hid-

rolizējot. Termoplastisks, ciets polimērs ar labu mehānisko

stiprību. Izturīgs atšķaidītās skābēs un sārmos. Izmanto ūdenī

šķīstošu plēvju, iespiesto elektrisko shēmu, tipogrāfijas klišeju
un līmēto stiklu -tripleksa ražošanai.
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CH*
I

3

Polimetilmetakrilāts (PMMA) —CH
2—C—

H
3
CO—CO J,

Polimetilmetakrilātu iegūst metakrilskābes metilestera (me-
tilmetakrilāta) CH

2
=C—COOCH

3 polimerizācijas procesā (pēc

CH
3

brīvo radikāļu mehānisma). PMMA ir caurspīdīgs, bezkrāsains

termoplastisks materiāls. Labi laiž cauri redzamo un ultravio-

leto gaismu. Izmanto organiskā stikla ražošanai - konstrukcijas
materiāls aviācijā, ķirurģijā, elektrotehnikā un radiotehnikā.

Izejviela līmes ražošanai.

Polistirols -X
C H 2-CH--

-

6'L

Polistirolu iegūst stirola CH
2
=CH—C

6
H

5 polimerizācijas
procesā pēc brīvo radikāļu mehānisma.

Bezkrāsains, termoplastisks materiāls ar lineāru uzbūvi.

Ļoti labas dielektriskās īpašības, bet neliela mehāniskā un

termiskā izturība. Izmanto sadzīves priekšmetu, taras un

izolācijas materiālu ražošanai.

Fenolformaldebīdsveķi

Fenolu un formaldehīdapolikondensācijas produkti. Veicot

reakciju fenola pārākumā, skābā vidē, veidojas lineāras

virknes termoplastiskie fenolformaldehīdsveķi - novolaki.

OH
n

OH OH OH

nQ * nHCH — O
Fenols Formaldehfds Novolaki

Formaldehīda pārākumā, bāzisku katalizatoru klātbūtnē,
rodas termoreaktīvie fenolformaldehīdsveķi-rezoli.
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Rezoli

Novolaki un rezoli cietē, veidojot trauslu telpiskas struk-

tūras polimēru. Fenolformaldehīdsveķiem ir labas mehāniskās

un elektroizolācijas īpašības. Izmanto sintētisko sveķu, laku,
līmju, tepju, presēto plastmasas izstrādājumu ražošanai, finiera

un koksnes plastu (ar plastmasu saistīts veidojums) izgata-
vošanai.

Polietilēntereftalāts (PETF)

Tereftalskābes un etilēnglikola polikondensācijas produkts.

0 0 0 0
II II II II

t o

HOC-fVCOH�HOCH
2
CH2OH + HOC-fVCOH + HOCH

2
CH

2
OH

Tereftalskābe Etilēnglikols

0 0 0 0
II H II

/r\
'i

•■•-C-fVCOCH2
CH

2OC-fy-COCH
2
CH

2
0 + n H

2
O

Pol iet ilēntereftalāts (lavsāns)

Polimēram liela mehāniskā izturība un nodilumizturība.

Izmanto šķiedru un plēvju ražošanai un par konstrukcijas
materiālu radiotehnikā, aparātu būvē un plaša patēriņa

priekšmetu izgatavošanai. Lavsāna šķiedrai ir liela elastība,
termiskā un atmosfēras izturība.
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Alkīdsveķi (gliftālsveķi)

C-^^COCH
2
CHCH

2
OC'^^COCH

2
CHCH

2
0

0 0 0 0

Ftaiskābes anhidrlda un glicerīna polikondensācij as pro-

dukts. Modificētie (pārveidotie) alkīdsveķi satur vēl arī epok-

sīdsveķus, nepiesātinātas taukskābes vai to esterus. Šādā veidā

iegūst alkīdsveķus, kurus plaši izmanto laku un krāsu

ražošanai, kā arī līmju un mastiku izgatavošanai.

Epoksīdsveķi

EpmlorMdrīna un 2,2-bis-(p -hidroksifenil)-propāna kon-

densācijas produkts.

CH 3

CICH 2CH—CH2
Ho~f\-C-f~%-0H

0 CH
3

0

Epihlorhidrīns 2,2-bis(p-hidroksifenil) - Epoksrdgrupa

propāns

Epoksīdsveķu telpiskā struktūra veidojas, molekulas divām

aktīvām gala grupām -epoksīdgrupām - reaģējot ar cietināta-

jiem, piemēram, diamīniem, poliamīniem, un citiem savienoju-
miem. Epoksīdsveķi cietē parastā, pazeminātā vai paaugstinātā

temperatūrā un arī mitrumā. Sacietējušiem epoksīdsveķiem ir

liela mehāniskā stiprība. Izejviela laku, krāsu, līmju, tepju un

mastiku ražošanai. Izmanto par saistvielu polimērbetonam.

Poli-8-kaproamīds (polikaprolaktāms, kaprons)

0 0 0
II II II

-—N-(CH
2 )—C-Ņ-(CH2

)
5-C~Ņ-(CH2

)—C~-

H H H

legūst kaprolaktāmu (sk. 4.12.4. iedaļā) polimerizācijā. Ter-

O

II
moplastisks polimērs ar amīdgrupām —C—N— makromole-

H
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kulā. Polikaprolaktāmam ir liela mehāniskā izturība un nodi-

lumizturība. Izmanto poliamīdšķiedru, plēvju, izturīgu audumu

un riepu kordu ražošanai. Polikaprolaktāmu heto mašīnu

detaļu, piemēram, zobratu, gultņu, ieliktņu izgatavošanai.

Poliorganosiloksāni (silikoni)

Silāndiolu polikondensācijas produkti:

R R f Rl
I I I

nO—Si —Cf
+ 2n HOH— n HO-Si- OH H -O-Si-- OH

+ 2nHCI
1 1 I

R R L RJn

Dialkil- Dialkil- Polisiloksāns

dihlorsilāns silandiols

Poliorganosiloksāni var būt lineāras, sazarotas, kā arī

telpiskas uzbūves polimēri ar lielu termisko izturību un labām

dielektriskām īpašībām.

Poliorganosiloksānus izmantopar ziežeļļām, kaučukiem un

būvķermeņu hidrofobizēšanai (aizsargā no ūdens iesūkšanās).

lestrādājot silikonus apmetumu javā, ķermeņa virsma ilgstoši
kļūst hidrofoba.Pieliekot silikonus kaļķu krāsām un minerāl-

krāsām, arī tās iegūst hidrofobas īpašības.

Poliorganosiloksānus izmanto laku, krāsu, līmju un her-

metizējošu sastāvu ražošanai. Lieto par termiski izturīgu

izolācijas materiālu elektrotehnikā, aviācijā, medicīnā un

raķešu tehnikā.

Silīcijorganiskie kaučuki (silikona kaučuki) ir lineāri poli-

organosiloksāni, kas satur pildvielas. Maisījumu vulkanizējot
paaugstinātā temperatūrā (* 150 °C) ar organiskiem perok-

sīdiem, iegūst silikonkaučuku gumiju. Vulkanizācijas procesā
lineārās poliorganosiloksānu virknes veido telpiski sazarotu

struktūru.

R R R R

III!
o—Si — o—Si—o—Si — o—Si
I I I I

0 R 0 R

1 R R
I I

o—Si — o—Si — o—Si — o—Si
I I I I

R R R R

Silikona gumijai ir liela termiskā izturība, labas mehāniskās

īpašības un ķīmiskā stabilitāte. Izmanto elektrotehnikā, aviā-

cijā starpliku un blīvju izgatavošanai, medicīnā- sirds vārstuļu

protezēšanai.
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5. daļa

Ar vielām un to īpašībām
var iepazīties, veicot eksperi-
mentus laboratorijā. Lai nekai-

tētu savai veselībai un lai, vielas

glabājot, nenotiktu nekas nepa-

redzēts, ir stingri jāievēro darba

drošības un vielu glabāšanas
noteikumi. Šajā nodaļā īsumā ir

apskatītas arī parastākās darba

metodes ķīmijas laboratorijās,
vielu pazīšana un pirmā palī-
dzība nelaimes gadījumos. Atse-

višķu laboratorijas darbu aprak-
sti ir meklējami citos literatūras

avotos.

Eksperimentālā

ķīmija

5.1. Vielas

Tīrība. Atkarībā no pamatvielas un piemaisījumu satura ir

noteiktas vairākas_ vielu tīrības pakāpes. Bijušajā Padomju
Savienībā lietotās tīrības pakāpes ir raksturotas 5.1. tabulā.

Higroskopiskums. Vielas, kuras spēj pievienot gaisā eso-

šos ūdens tvaikus, sauc par higroskopiskām vielām. Tādas

vielas ir bezūdens alumīnija oksīds, alumīnija hlorīds, dimetil-

amonija hlorīds, kālija formiāts v. c. Dažas vielas spēj no gaisa

s.l.tabula

Ķīmisko vielu tīrības pakāpes

Pakāpes
nosaukums

Apzī-

mējums

Etiķetes krāsa

vai krāsa jos-

lai uzetiķetes

Tīrības raksturojums

(hhctmh)
Tīra analīzei

(hhctuh ajih

anajima)

Ķīmiski tīra

1

*wa

zaļa

zila

sarkana

Pamatvielas masas daļa ir

ne mazāka kā 98 %
Pamatvielas masas daļa ir

ne mazāka kā 99 %, pie-

maisījumi nedrīkst traucēt

analītiskās noteikšanas

Pamatvielas masas daļa lie-

lāka par 99 %, atsevišķu

piemaisījumu masas daļas
robežās no 10~

3
līdz 10

~5
%

Atsevišķu piemaisījumu
masas daļas ir robežās no

10"
5

līdz 10"
10

%

(XHMH4eCKH
hhcthh)

Sevišķi tīra

(oco6o
ihctuh)

dzeltena



509

pievienot tik daudzūdens, ka izveidojas šo vielu šķīdumi. Mēdz

teikt, ka šīs vielas izplūst. Tāds, piemēram, ir nātrija un kālija

hidroksīds, cieta ortofosforskābe, Fe
2
(S0

4
)
3
-9H

2
0, Sn(SO

4
)
2

x

x 2H
2
0, dimetilamonija sulfāts, trimetUamonija hlorīds, amo-

nija formiāts, nātrija acetāts.

Daudzas higroskopiskas vielas ar ūdeni reaģē ķīmiski,

piemēram, sārmu un sārmzemju metālu sulfīdi (izdalās sēr-

ūdeņradis), bismuta(lll) nitrāts (rodas bāziskais nitrāts). Vielu

reakcijās ar ūdeni var rasties arī degošas gāzes, kuras var

veidot sprāgstošus maisījumus, piemēram, sārmu metāliem

nākot saskarē ar ūdeni, izdalās ūdeņradis, kalcija karbīdam

reaģējot ar ūdeni, rodas acetilēns.

Gaismas jutība. Gaismas kvanti var izraisīt fotoķīmiskas

reakcijas. Gaismā anilīns, anilīnija hlorīds, jodbenzols, alvas

dijodīds kļūst tumšs, bet vara© hlorīds iegūst zaļu krāsu.

Gaisma var ierosināt nātrija un kālija jodīdu oksidēšanos ar

gaisa skābekli, un radies jods krāso šīs vielas un to šķīdumus
dzeltenus. Sudraba hlorīds un bromīds gaismā sadalās par

sudraba atomiem un halogēna molekulām, tā rezultātā šīs

vielas iegūst violetu nokrāsu.

Ugunsdrošība. Daudzas vielas ir ugunsnedrošas, jo tās spēj

aizdegties vai pat sprāgt. Šīs vielas var iedalīt vairākās grupās.

1. Vielas, kuras satricinājuma, sildīšanas vai elektriskās

dzirksteles ietekmē spēj sprāgt, piemēram, amonija perhlorāts,
daudzi peroksīdi, azīdi.

2. Ugunsnedrošas saspiestas vai sašķidrinātas gāzes,

piemēram, ūdeņradis, metāns, acetilēns, amonjaks, sērūdeņ-
radis. Šo vielu degšanai ir nepieciešams skābeklis.

3. Vielas, kuras ar ūdeni izveido viegli uzliesmojošas gāzes,

piemēram, Na, X, Ca, CaC
2 v. c.

4. Viegli uzliesmojoši šķidrumi, kuru uzliesmošanas

temperatūra ir zem 61 °C. Šīs vielas spēj uzliesmot no elek-

triskās dzirksteles, aizdedzinot sērkociņu, v. tml. Pie viegli

uzliesmojošiem šķidrumiem pieder, piemēram, acetons, ben-

zols, hlorbenzols, brombenzols, metanols, etanols, etiķskābe,

etiķskābes aldehīds, dietilēteris, dihloretāns.

5. Viegli uzliesmojošas cietas vielas, piemēram, sarkanais

fosfors, sērs, kampars.
6. Pašuzliesmojošas vielas, piemēram, smalki dispersi

piroforie metāli, baltais fosfors.

7. Vielas, kuras veicina degšanu, jo spēj izdalīt skābekli,

piemēram, sārmu un sārmzemju metālu peroksīdi, slāpekļ-
skābe, perhlorskābe, hroma(Vl) oksīds v. c.

Indīgums. Daudzas ķīmiskās vielas ir vairāk vai mazāk

indīgas. Tās var nokļūt organismā caur plaušām, ādu vai arī

caur barības traktu.

Caur plaušām organismā iekļūst gaisā esošās kaitīgās
vielas. Lai tas nenotiktu, laboratorijā ir jābūt labai ventilācijai,
kura nodrošina kaitīgo vielu izvadīšanu. Tādējādi var panākt,

Vielu higroskopiskas īpašī-
bas ir jāņem vērā, šīs vielas

glabājot. Stipri higroskopiskas
vielas un arī tādas vielas, kuras

ar ūdeni reaģē ķīmiski, jāglabā
iesaiņojumā, kas neļauj piekļūt
gaisam.

Gaismjutīgas vielas iesaiņo
melna papīra iesaiņojumā vai

tumša stikla pudelēs. Tās

nedrīkst atrasties tiešā saules

apgaismojumā.

Ugunsnedrošās vielas gla-
bājot un ar tām strādājot, ir

jāievēro maksimālā piesardzība.
Laboratorijā drīkst atrasties

tikai dienas patēriņam paredzēti
šādu vielu daudzumi. Noliktavai,
kurā glabājas ugunsnedrošās
vielas, pilnībā jāatbilst visām

ugunsdrošības prasībām.

Strādājot ar ķīmiskajām
vielām, vienmēr ir jāievēro vaja-
dzīgā piesardzība, lai nepieļautu
šo vielu iekļūšanu organismā.

5. dala
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ka kaitīgo vielu koncentrācija nepārsniedz pieļaujamo robež-

koncentrāciju.
Barības traktā kaitīgās vielas var nokļūt, ja pirms ēšanas

pietiekami rūpīgi netiek nomazgātas rokas. Caur ādu šīs vielas

uzsūcas tad, ja darba gaitā tās neuzmanības vai kļūmes dēļ
nokļūst uz rokām vai uz sejas.

Pie indīgām vielām ir pieskaitāmas halogēnūdeņražskābes
un to sāļi, slāpekļa savienojumi, fosfors un daudzi tā savie-

nojumi, oglekļa(II) oksīds, dzīvsudrabs un tā savienojumi, svins

un tā savienojumi, hroma(Vl) savienojumi, mangāna savieno-

jumi, bārija savienojumi (izņemot mazšķīstošo BaS0
4
), ogļ-

ūdeņraži un to halogēnatvasinājumi, spirti un fenoli, ēteri,
aldehīdi, ketoni, organiskās skābes, esteri, organiskie nitro-

savienojumi un amīni.

5.2. Trauki

Daudzi ķīmijas laboratorijā lietojamie trauki ir izgatavoti no

stikla (sk. 5.1. att.). Termiskā un ķīmiskā izturība dažādām

5.1. att. Laboratorijas stikla

trauki.

5. dala
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52. att. Laboratorijas
porcelāna trauki un citi

piederumi.

5.3. att. Metālaun citu materiālulaboratorijas piederumi.

stikla šķirnēm ir visai atšķirīga. Termisko izturību raksturo

maksimālā temperatūru diference, kuru trauks spēj izturēt bez

plaisāšanas. Šī diference ir atkarīga gan no stikla sastāva, gan
arī no trauka sieniņu biezuma. Augsta termiskā izturība piemīt
boru saturošiem stikliem (bora masas daļa līdz 3,9 %).
Plānsienu trauki ir termiski izturīgāki nekā biezsienu trauki.

Laba termoizturība piemīt kvarca stiklam, kas sastāv tikai no

silīcija dioksīda.

Stikla ķīmiskā izturība ir tā spēja pretoties ūdens, skābju,
bāzu un citu ķīmisku vielu iedarbībai. Jo mazāk šīs vielas

stiklu spēj šķīdināt, jo lielāka ir tā ķīmiskā izturība.

Laboratorijā lietojamie trauki ir izgatavoti arī no por-

celāna (5.2. att.). Tas ir mazāk trausls nekā stikls. Arī

termiskā izturība porcelānam ir lielāka. Porcelāna traukus

pārklāj ar glazūru, kuras ķīmiskā izturība attiecībā pret

5. dala
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skābēm ir apmēram tāda pati ka kvarcam. Izturība pret
sārmiem glazūrai ir ievērojami mazāka.

Laboratorijas trauku un piederumu izgatavošanai izmanto

vēl arī citus materiālus (5.3. att.). Statīvi ir gatavoti no dzelzs,

aizbāžņi - no korķa vai gumijas, strūklenēm var noderēt arī

polietilēna pudeles v. c.

Traukiem pirms lietošanas jābūt tīriem. Tos vispirms mazgā
ar ūdeni, var lietot arī nātrija karbonātu vai sintētiskos

mazgāšanas līdzekļus. Tad trauku izskalo ar nelielu porciju
destilēta ūdens. Trauks ir tīrs, ja pēc ūdens izliešanas uz tā

sienām neveidojas pilieni. Ja pēc neilga brīža uz traukasienām

ir redzami atsevišķi pilieni, tad jāatbrīvojas no plānās
taukvielu kārtiņas. Parasti to panāk, trauku mazgājot ar t. s.

hroma maisījumu, kurš satur koncentrētā sērskābē izšķīdušas

polihromskābes.

Hroma maisījumu gatavo šādi. Piestiņā saberž kālija dihromātu.

Nosver 9,9 g saberztā dihromātā, pielej 100ml konc. sērskābes un

uzmanīgi silda uz ūdens vannas, maisot ar stikla irbuli, līdz dihromāts

ir pilnīgi izšķīdis.

Lai oksidētu uz trauka iekšsienām esošo taukvielu slānīti, nedaudz

"hroma maisījuma ielej mazgājamā traukā, uzmanīgi ar to saslapina
visas iekšējās sienas untad izlej atpakaļ pie pārējā "hromamaisījuma".

Mazgājamajam traukam ļauj 10...15 minūtes stāvēt, jo taukvielu

oksidēšanas ātrums ir samērā mazs. Tad trauku vairākkārt mazgā ar

ūdeni un beigās skalo ar destilētu ūdeni.

Hroma maisījumu glabā biezsienu traukā ar platukaklu. Šo trauku

blīvi noslēdz ar bieza stikla plāksnīti. Ja maisījums jau ir ieguvis

hroma(ni) savienojumu zaļgano krāsu, tad trauka tīrīšanai tas vairs

nav derīgs un jāgatavo jauna šī maisījuma porcija.

Nedrīkst pieļaut hroma maisījuma nokļūšanu uz rokām vai

apģērba. Ja tas tomērirnoticis, tad attiecīgā vietatūliņ jāmazgā ar lielu

daudzumu ūdens, tad ar 5 % Na
2
C0

3
vai NH

3 šķīdumu un pēc tam

atkal ar ūdeni.

5.3. Ķīmijas laboratorija

Ķīmijas laboratorijās atstatumam no grīdas līdz griestiem ir

jābūt vismaz 3,2 metri. Telpas durvīm ir jāveras uz āru, lai

eksploziju, ugunsgrēku gadījumos tās varētu bez traucējumiem
atvērt. Grīdai ir jābūt no materiāla, uz kuru ķīmiskās vielas

maz iedarbojas. Veicot laboratorijas darbus, katra strādājošā
rīcībā ir jābūt ne mazāk kā 4,5 m 2lielai laboratorijas platībai.

Laboratorijās darbus veic vai nu uz speciāliem galdiem

(5.4. att.), vai ari velkmes skapjos (5.5. att.). Galdiemun velkmes

skapjiem ir pievadīts ūdens, kanalizācija, elektrības tīkls, var

5. daļa
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5.4. att. Laboratorijas galds.

5.5. att. Velkmes skapis.

būt ari gāzes vads, siltā ūdens vads, saspiestā gaisa vads.

Velkmes skapjos veic tādus darbus, kuri ir saistīti ar veselībai

kaitīgu gāzu vai tvaiku izdalīšanos, kā arī darbus ar viegli

uzliesmojošām un sprāgtspējīgām (brizantām) vielām, kodīgām
un indīgām vielām. Katram strādājošajam atkarībā no lietoja-
mās aparatūras sarežģītības jāparedz 1,8-3,6 m galda garuma
un 0,8-1,5 m velkmes skapja garuma.

Laboratorijās ir jānodrošina vajadzīgais mikroklimats, ko

nosaka temperatūra, gaisa mitrums un gaisa kustības ātrums.

Temperatūrai ir jābūt 15...20 °C, relatīvajam gaisa mitrumam

ne lielākam kā 75 % un gaisa kustības ātrumam ne lielākam kā

0,4 m/s. Strādājot velkmes skapī, tā logus drīkst atvērt (pacelt)
tikai daļēji un spraugas lielumam nevajag pārsniegt
200...300 mm. Atvērumā gaisa ātrumam ir jābūt ne mazākam

kā 0,7... 1,5 m/s. Pēc darba beigšanas velkmes skapja logi ir

jāaizver. Laboratorijā jābūt pietiekami efektīvai ventilācijai, lai
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kaitīgo vielu koncentrācija gaisā nepārsniegtu pieļaujamās
robežkoncentrācijas.

Laboratorijā obligāti ir jābūt arī vispārējam apgaismoju-
mam. Strādāt, ja apgaismota tikai atsevišķa darba vieta, nav

atļauts. Vispārējā apgaismojuma norma ir 300 luksi neatkarīgi
no tā, vai tiek lietotas luminiscentās spuldzes vai kvēlspuldzes.

Laboratorijā ir jābūt ugunsdzēšanas aparātiem un kastei ar

smiltīm un lāpstiņu.
Redzamā vietā jānovieto aptieciņa ar medikamentiem un

pārsiešanas materiāliem pirmās palīdzības sniegšanai, kā arī

instrukcija par drošām darba metodēm, ugunsdzēšanu un

pirmās palīdzības sniegšanu.

5.4. Drošas darba metodes ķīmijas
laboratorijā

Ķīmijas laboratorijā drīkst strādāt tikai pec rūpīgas iepazī-
šanās ar instrukciju par drošām darba metodēm. Sajā instruk-

cijā ir ganvispārīgi norādījumi, gan arī darbapaņēmieni, kuri

ir specifiski tikai konkrētajai laboratorijai. No vispārīgiem

noteikumiemir jāatzīmē šadi:

- laboratorijā nedrīkst strādāt vienatne, jo nelaimes gadījumā
tad nav neviena, kurš varētu palīdzēt;

-strādāt drīkst tikai virsvalkos, lai aizsargātu drebēsno ķimi-

kālijām;
- laboratorija nedrīkst ēst, kā arī glabāt pārtikas produktus;

dodoties uz ēdnīcu, rūpīgi jāmazgā rokas;
-kategoriski aizliegta smēķēšana gan veselības aizsardzības,

ganarī ugunsdrošības dēļ;
- aizliegts glabāt ķīmiskas vielas un to šķīdumus traukos bez

uzrakstiem;
- pieejām pie ugunsdzēšanas aparātiem un elektrības slēdžiem*

ar kuriem var izslēgt spriegumu laboratorijā, vienmēr ir jā-
būt brīvām; tajās nedrīkst novietot taburetes, kastes vai arī

kaut kā citādi šīs pieejas aizsprostot;
- viegli uzliesmojoši šķidrumi drīkst atrasties tikai bieza stikla

traukos ar pieslīpētiem stikla aizbāžņiem;
- strādājot ar koncentrētiem skābju un sarmu šķīdumiem, ir

jālieto aizsargacenes un cimdi;
- koncentrēti slāpekļskābes, sērskābes un sālsskābes šķīdumi

drīkst atrasties velkmes skapī un tikai bieza stikla traukos,
kuru tilpums nepārsniedz 2 litrus;

- sērskābi atšķaidot, tā jālej ūdenī, nevis otrādi;
- koncentrētu skābju un sārmu šķīdumus nedrīkst liet kanali-

zācijā;
- elektriskajām ierīcēm ir jābūt iezemētām vai ienullētam (nul-

lēšana ir pievienošana trīsfazu tīkla nulles vadam).

5, dala
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5.5 Laboratorijas darbu metodes

5.5.1. Smalcināšana

Vielas sasmalcina piestinā. Parasti lieto porcelāna piestinu

(5.2. att.). Ja jāsmalcina ļoti cietas vielas, tad izmanto ahāta

piestinu.

5.5.2. Žāvēšana

Gāzveida vielas žāvē, tām ļaujot plūst caur skalotai

(5.1. att.), kurā atrodas koncentrēta sērskābe. Tā var žāvēt N
2,

HCI, Cl
2,

Br
2,

S0
2, CO, CH

4.
Var lietot arī ar cietām žāvējošām

vielām pildītas kolonnas. Par žāvējošām vielām tadnoder bez-

ūdens kalcija hlorīds, oksīds vai sulfāts, ciets nātrija hidr-

oksīds, silikagels, fosfora pentoksīds, magnija perhlorāts.
Lai izžāvētu šķidras vielas, tās uzlej žāvējošām vielām un

ļauj ilgāku laiku stāvēt, periodiski sakratot. Bezūdens kalcija
hlorīdu var lietot ogļūdeņražu, ēteru, acetona (bet ne spirtu,

fenolu, amīnu!) žāvēšanai. Ar NaOHun KOH var žāvēt amīnus,

ēterus, ogļūdeņražus. Esteru, ēteru un ogļūdeņražu žāvēšanai

var izmantot Na
2
S0

4,
CaS0

4,
MgS04.

Cietas vielas, kuras gaisā ir stabilas, parasti žāvē, izberot

plānā slānīti uz filtrpapīra. Protams, žāvējamā viela nedrīkst

būt higroskopiska.
Ja cietā viela ir stabila arī paaugstinātā temperatūrā, tad to

ievieto žāvēšanas skapī. Elektriskajos žāvēšanas skapjos
(5.6. att.) temperatūra tiek regulēta automātiski. Ja tā ir

105... 110 °C, mitrumu veidojošais ūdens ātri izgaist.

5.5.3. Svēršana

Vielas, kas paredzētas parastajiem ķīmijas eksperimentiem,
sver uz tehniskajiem laboratorijas svariem. Ar šiem svariem

var mērīt masu, nepārsniedzot ±0,01 g (±lO mg) Melu kļūdu.
Veicot kvantitatīvo analīzi, svēršanu izdara uz analītiskajiem
svariem un tad kļūda nepārsniedz ±0,0001 g(±O,l mg).

Gan tehniskie, gan arī analītiskie svari gandrīz vienmēr ir

vienādplecu sviras svari. Šādu svaru shēma ir parādīta
5.7. attēlā.

Svēršanubeidz tad, kad šautras smaile atrodas pret to pašu
skalas iedaļu, pret kuru tā atradās nenoslogotiem svariem. Tad

spēks G
u

ar kuru Zemepievelk sveramo priekšmetu, ir vienāds

ar spēku G
2,

ar kuru Zeme pievelk atsvarus, un

mxg = m
2g jeb m3=m 2

Katru konkrētu laboratori-

jas darbu veicot, jāievēro vēl arī

papildu noteikumi, lai strādājo-
šais būtu pilnīgā drošībā. Jeb-

kuru darbu drīkst atļaut sākt

tikai tad, kad šie papildu no-

teikumi ir pilnībā apgūti un

vadītājs ir pilnīgi pārliecināts,
ka tiks lietotas tikai drošas

darba metodes.

5.6. att. Žāvēšanas

skapis.

Viela, ar kuru žāve, nedrīkst

reaģēt ar žāvējamo vielu.

Žāvējošo vielu efektivitāti

var raksturot, ūdens tvaika par-

ciālo spiedienu gaisā virs šīm

vielām attiecinot pret piesā-
tināta ūdens tvaika parciālo
spiedienu. Jo mazāks ir šis

rādītājs, jo efektīvāk attiecīgā
viela žāvē. Dažām žāvējošām
vielām minētā attiecība (pro-
centos) 20 °C temperatūrā ir

šāda:

10% sērskābe 94,7
20 % sērskābe 86,2
30% sērskābe 72,6
40% sērskābe 54,2
50 % sērskābe 33.9
konc. sērskābe 0,3
silikagels 0,3
CaSŪ

4
0,2

Mg(CI04) 2
-3H

2
0 0.1

Mg(CIOJ 2
0,03

P
2

0
5

0.001
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5.8. att. Gāzes un spirta

(etanola) deglis:
a - gāzes degļa šķērsgriezums

( 1- caurumots gredzens gaisa

pieplūdes regulēšanai);b - gāzes

degļaliesmas aptuvenā tempera-

tūra, °C; c - spirta deglis.

5.7. att. Svaru shēma:

1 - svira; 2 - sviras atbalsta prizma; 3- prizmas kausu piekāršanai; 4 - kausi; 5 - šautra; G1 un

G2 - spēks, ar ko Zeme pievelk sveramo priekšmetu, resp., atsvarus; g - Zemes pievilkšanas

spēka paātrinājums.

Tātad, šādos apstākļos sveramā priekšmeta masa ir vienāda ar

atsvaru masu.

5.5.4. Sildīšana

Sildīšanai izmanto elektriskās plītiņas un gāzes vai spirta
(etanola) degļus.

Elektriskajai plītiņai ir jāatrodas uz nedegoša materiāla

pamatnes. Šai nolūkā var izmantot azbesta plāksnes vai

keramikas flīzes. Drošības dēļ drīkst lietot tikai tādas plītiņas,
kurām ir slēgti sildelementi. Diemžēl tām ir samērā liela
sildinerce un pēc plītiņas jaudas izmaiņām temperatūra mainās

ar lielu novēlojumu. Biezāka stikla traukus sildot, uz plītiņas
vēlams novietot azbesta sietiņu.

Gāzes degļus var izmantot tad, ja laboratorijā ir gāzes
pievade. Var lietot arībalonu gāzi. Degļa konstrukcijas princips
ir parādīts 5.8. attēlā a. Deglī izveidojas gāzes un gaisa maisī-

jums, kurš, izplūstot no degļa, sadeg. Ja maisījumā gaisa ir par

maz, tad liesma ir spīdoša, pat kūpoša. Pēc pareizas gaisa
pieplūdes noregulēšanas (grozot caurumoto gredzenu 1) liesmā

5. dala
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var izšķirt 3 konusus (sk. 5.8. att. a un b). lekšējā konusā

degšana vēl nav sākusies, tāpēc temperatūra tajā ir zema; šis

konuss ir zilganā krāsā. Vidējā konusā jau noris degšana, bet

vide te vēl ir reducējoša. Degšana turpinās ārējā konusā, kurā

vide ir oksidējoša. Sildot stikla traukus ar gāzes degļiem, šie

trauki ir jānovieto uz azbesta sietiņa. Ja sietiņu nelieto, tad

lielās temperatūras diferences dēļ trauks var saplīst.

Spirta (etanola) degļa šķērsgriezums ir parādīts 5.8. attēlā c.

Deglī var iepildīt ap 100 ml etanola. Daktij ir jābūt izgatavotai
no kokvilnas diegiem; marle vai vate šai nolūkā neder. Degli

noslēdzošajam stikla vai fenoplasta vāciņam ir jābūt labi

pieslīpētam, lai etanols nevarētu caur neblīvumiem iztvaikot.

5.5.5. Gāzu iegūšana

Gāzu iegūšanai var izmantot cietu vielu reakcijas ar skābju
šķīdumiem. Lielākiem daudzumiem lieto Kipa aparātu

(5.9. att. a), mazākiem - aparatūru, kura ir parādīta 5.9. attē-

lāb. Šajā aparatūrā spiediens kolbā ir tikpat liels kā pilināmā
piltuvē un tādējādi ir novērsta iespēja gāzei izspiest piltuves
krānu un izplūst pa to.

Šāda veidā var iegūt vairākas gāzes:
H

2
S no dzelzs sulfīda un 25 % sērskābes vai 20 % sālsskābes;

C0
2

no marmora un atšķaidītas (1:1) sālsskābes;

H
2

no cinka granulām un atšķaidītas sālsskābes (1:1) vai sēr-

skābes (1:8).

5.5.6. Ķīmiskas reakcijas mēģenēs

Ķīmiskās reakcijas bieži izdara mēģenēs vai koniskajās
(centrifūgu) mēģenēs (5.1. att.). Mēģenēm tilpums ir 15...20 ml,

koniskajām mēģenēm - 2... 4 ml.

Mēģenē vai koniskā mēģenē ievieto reaģējošo vielu saturošu

šķīdumu. Tad ar pipeti no reaģenta šķīduma kolbiņas (5.1. att.)

pieliek reaģenta šķīdumu vaiarī gāzveida reaģentam ļauj plūst

šķīdumā caur tajā ievadītu caurulīti. Ja izveidojas krāsains

savienojums, novēro krāsas rašanos, ja mazšķīstošs savieno-

jums, - nogulšņu veidošanos.

5.5.7. Reakcijas uz pilienu plates

Pilienu plates (5.2. att.) iedobumā ievieto pilienu reaģējošās
vielas šķīduma un ar pipeti piepilina reaģenta šķīdumu. Uz

pilienu plates, kura ir pārklāta ar baltu glazūru, labi var

5.9. att. Aparāti gāzu
iegūšanai.

Nogulšņu atdalīšanai no

šķīduma koniskās mēģenes
ievieto centrifūgā un centrifūgā.
Centrifugālā spēka paātrinājums
laboratorijas centrifūgās vai-

rākus tūkstošus reižu pārsniedz
Zemes pievilkšanas spēka
paātrinājumu, un tādēļ nogul-
snes ātri izveido blīvu kārtu

mēģenes dibenā. Pēc centri-

fugēšanas šķīdumu no nogul-
snēm atdala ar pipeti.

5. dala
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novērot krāsainu savienojumu (gan labi šķīstošu, gan

mazšķīstošu) rašanos. Baltas nogulsnes ir labi redzamas, ja
pilienu plates iedobums ir pārklāts ar melnu glazūru. Šādas

nogulsnes labi redzamas arī tad, ja reakciju izdara uz nelielas

stikla plāksnītes.

5.5.8. Kristalizēšana

Kristalizēšana noris pārsātinātā šķīdumā. Ja kristalizēja-
mās vielas šķīdība ir mazāka nekā piemaisījumvielu šķīdība,
tad kristalizēšanās procesā noris arī attīrīšana. Piemaisījum-
vielas paliek galvenokārt šķīdumā, un kristālos to ir maz.

Kristalizēšanu var izdarīt porcelāna bļodiņās (5.2. att.).
Pārsātinājurnu panāk, šķīdumu ietvaicājot. Pēc atdzišanas tad

noris kristalizēšanās. Ja vielas šķīdība ir stipri atkarīga no

temperatūras, pagatavo paaugstinātā temperatūrā piesātinātu

šķīdumu, kuram atdziestot viela kristalizējas.

5.5.9. Filtrēšana

Filtrēšana ir cietu vielu daļiņu atdalīšana no šķīduma,

ļaujot šķīdumam izsūkties caur porainu materiālu, kuru sauc

par filtru. Laboratorijā visbiežāk lieto papīra filtrus. Tos ievieto

piltuvēs un tadsaslapina ar destilētu ūdeni. Filtra virsējai daļai
ir jābūt 5... 10 mm zem piltuves malas. Piltuves kājiņa

jāpiepilda ar ūdeni, un filtrēšanas laikā tajā nedrīkst parādīties

gaisa burbulīši. Kājiņā esošais šķīduma stabs tadrada hidrosta-

tisko spēku, kurš paātrina filtrēšanu. Šķīduma līmenim jābūt
vismaz 5... 10 mm zem filtra augšējās malas, jo citādi kapilāro

spēku ietekmē tas var sasniegt filtra augšējo malu, līdzi ņemot
cietās vielas daļiņas. Filtrēšana parādīta 5.10. attēlā.

Bez parastā filtrpapīra lieto arī bezpeļņu filtrpapīrus, kuri ir

paredzēti kvantitatīvo analīžu veikšanai. Pelnvielas no tiem ir

izšķīdinātas, apstrādājot ar HCI + HF maisījumu. Bezpeļņu
filtri ir iesaiņoti paciņās, kuru lentes krāsa rāda to blīvumu:

balta lente - lielākās poras, rupji kristālisku vielu filtrē-

šanai;
sarkana lente - vidēji lielas poras;

zila lente - mazākās poras, sīkkristālisku vielu filtrēšanai.

5.5.10. Destilēšana

Destilēšanā var atdalīt vielas ar zemāku viršanas tempera-

tūru no vielām, kurām ir augstāka viršanas temperatūra. Sildot

destilācijas kolbā ielieto šķidrumu, iztvaiko tā sastāvdaļa,5.10. att.Filtrēšana.

5. dala
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5.11. att. Destilēšana:

1 - destilācijaskolba; 2 -azbesta sietiņš; 3 - termometrs; 4 - ūdens dzesētājs; 5 - ievadule:

6 - destilāta uztvērejkolba.

kurai ir zemāka viršanas temperatūra. Tvaiki nokļūst
dzesētājā, kur tie atkal pārvēršas par šķidrumu. Destilācijas
kolbā paliek grūti gaistošie un negaistošie piemaisījumi.

Destilācijas kolbā drīkst iepildīt tik daudz destilējamā
šķidruma, lai tas aizņemtu ne vairāk kā 2/3 no kolbas tilpuma.
Tajā ievieto arī dažus stikla kapilārus vai stikla lauskas un

tādējādi nodrošina šķidruma vienmērīgu viršanu. Kolbu karsē

caur azbesta sietiņu. Kad tajā ir palicis 10... 15 %no sākotnējā
šķidruma daudzuma, destilēšana ir jābeidz, lai kolba nepār-

sprāgtu.

5.5.11. Sublimēšana

Sildot dažas kristāliskas vielas, piemēram, jodu, tās nekūst

un neveido šķidrumus, bet pāriet tvaikveida stāvoklī. Tvaikus

atdzesējot, tie atkal pārvēršas par kristālisku vielu. To sauc par

sublimēšanos.

Sublimēšanu izmanto, lai vielu attīrītu no piemaisījumiem,
kuri nesublimējas. Tā attīra, piemēram, 12,I

2,
NH

4
CI, As

2
0

3. 5.12.att. Sublimēšana.

5. dala
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5.13. att. Ekstrakcija, lie-

tojot šķirpiltuvi.

Ja nihroma stiep līte ir

iepriekš jau lietota liesmas

reakcijām, tad tā ir jāatbrīvo no

tādu jonu paliekām, kuras var

radīt liesmas krāsojumu, šai
nolūkā stieplīti tur liesmā, līdz

izzūd krāsojums. Tad to iemērc

koniskā mēģenē ielietā konc.

sālsskābē (1...2 ml). Rodas sa-

mērā gaistošie liesmu krāsojošo
elementu hlorīdi. Stieplīti no

jauna tur liesmā, līdz izzūd krā-

sojums, lemērkšanu sālsskābē ar

tai sekojošu turēšanu liesmā

atkārto tik ilgi, līdz liesmas

krāsojums vairs neparādās.

Visvienkāršākā ierīce vielu sublimēšanai ir izveidojama no

diviem pulksteņstikliem (5.12. att.). Var izmantot arī porcelāna
bļodiņu un piltuvi (5.12. att.).

5.5.12. Ekstrakcija

Ekstrakciju var izmantot vielu atdalīšanai un attīrīšanai.

Ūdens šķīdumiem šķirpiltuvē pievieno organisku šķīdinātāju,
kas nešķīst ūdenī (CCI

4,
CHC1

3,
C 2H

s
—O—C

2
H

5
v. c). Izvei-

dojas divi slāņi, starp kuriem noris vielu sadalīšanās. Sadalī-

šanās līdzsvari parasti iestājas samērā ātri, un to vēl veicina ar

kratīšanu. Pēc 2...5 min ilgas ekstrahēšanas šķirpiltuvē no

jauna ļauj izveidoties diviem slāņiem. Tad, atverot krānu,
uzmanīgi izvada apakšējo slāni. Organisko šķīdinātāju (ekstra-
hentu) izvēlas ar tāduaprēķinu, lai tajā pārietu attīrāmā viela,

bet nepārietu piemaisījumi vai arī otrādi.

5.6. Vielu pazīšana jeb kvalitatīva

pierādīšana

5.6.1. Liesmas krāsošana

Dažu neorganisku katjonu pazīšanai var izmantot pareizi

noregulētu gāzes degļa liesmu (5.8. att. b). Ar nihroma stieplīti,
kura ir iekausēta stikla caurulītē, liesmā ievada analizējamo

šķīdumu. Augstajā temperatūrā izveidojas elementu atomi.

Temperatūra ierosina šos atomus, t. i., izraisa elektronu pāreju
uz augstākiem enerģijas līmeņiem. Taču jau pēc 10~ 8 ...10~ 9

sekundēm elektroni atkal pāriet atpakaļ zemākos līmeņos un

tiek izstaroti gaismas kvanti (fotoni). So kvantu enerģija ir

vienāda ar enerģijas līmeņu diferenci. Šī diference katra

elementa atomiem ir citāda. Redzamajā spektra daļā novēro-

jami šādi liesmas krāsojumi:

Atomi Na X Ca Sr Ba Cv

Liesmas dzeltena violeta ķieģeļ- karmīn- dzelten- zilgan-
krāsa sarkana sarkana zaļa zaļa

5.6.2. Neorganiskie katjoni

Amonija joni NH+. Pieliekot nātrija hidroksīda šķīdumu,
izdalās amonjaks:

NH; + OH" - H
2
O + NH

3
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Amonjaku pazīst pēc smakas. Mitrs sarkanais lakmusa

papīrītis amonjaka vidē kļūst zils, jo NH
3

šķīst papīrīša
mitrumā un rada bāzisku vidi.

Nātrija joni Na+
.
Liesma rodas nātrija atomi, kuru izsta-

rotā gaisma krāso liesmu intensīvi dzeltenā krāsā.

Kālija joni K
+

.
Liesmā rodas kālija atomi, kuru izstarotā

gaisma krāso liesmu violetu. Lai nātrija krāsojums netraucētu,
liesmu novēro caur zilu (kobaltsaturošu) stiklu. Tad kālija
atomu izstarotā gaisma ir sārta.

Kalcija joni Ca2+
.

Liesmā rodas kalcija atomi, kuru izsta-

rotā gaisma krāso liesmu ķieģeļsarkanu.

Stroncija joni Sr2+
„

Liesmā rodas stroncija atomi, kuru

izstarotā gaisma krāso liesmu karmīnsarkanu.

Bārija joni Ba
2+

. Liesmā rodas bārija atomi, kuru izstarotā

gaisma krāso liesmu dzeltenzaļu.
Ar atšķaidītas sērskābes šķīdumu, arī ar nātrija vai amonija

sulfāta šķīdumu rodas baltas nogulsnes, kuras nešķīst pat
koncentrētā sālsskābē:

Ba2+
+ SOr - BaS0

4

Magnija joni Mg
2+

.Pieliekot (NH4)2
HPO

4 šķīdumu un pēc

tamamonija hidroksīda šķīdumu līdz bāziskai reakcijai, rodas

sīkkristāliskas baltas nogulsnes:

Mg
2 +

+ HPO2"

+ NH
3
- MgNH4

P0
4

Dzelzs(ll) joni Fe2+

.
Ar kālija heksaciānoferātu(lll)

K
3 [Fe(CN)6

] rodas zilas nogulsnes (Turnbula zilais):

3Fe
2 +

+ 2[Fe(CN)
6
]3

"

- Fe
3
[Fe(CN)

6
]
2

Dzelzs(m) joni Fe3+
.

Ar kālija heksaciānoferātu(ll)
sālsskābā vidē rodas zilas nogulsnes (Berlīnes zilais):

4Fe3+
+ 3[Fe(CN)

6
]4

-

- Fe
4
[Fe(CN)

6
]
3

Ar rodanīdjoniem (tiocianātjoniem) slāpekļskābā šķīdumā
rodas sarkans krāsojums:

Fe3+
+ 3SCN- - Fe(SCN)3

Cinka joni Zn2+
.
Ar kālija heksaciānoferāta(ll) šķīdumu

rodas baltas nogulsnes:

3Zn2+
+ 2[Fe(CN) 6]*" + 2K+

- K
2
Zn

3[Fe(CN) 6]2

Hroma joni Cr3+
.

Uz porcelāna lauskas iztvaicē pāris

pilienu analizējamā šķīduma. Sauso atlikumu pēc tam sakausē

ar nātrija peroksīdu vai arī ar nātrija hidroksīda un nātrija
nitrāta maisījumu. Hroma klātbūtnē iegūst dzeltenas krāsas

sakausējumu:

2CrCl
3

+ IONaOH + 3NaN0
3
- 2Na

2
Cr0

4
+ 3NaN0

2
+

+ 6NaCI + 5H
2
0
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Vara joni Cu2+
. Hidratetiem vara joniem ir zila krāsa.

Krāsas intensitāte palielinās, ja pieliek amonjaka šķīdumu:

[Cu(OH2)J
2+

+ 4NH
3
- [Cu(NH3)4]

2 +

+ 4H
2
0

Ar kālija heksaciānoferātu(ll) sālsskābā šķīdumā rodas

sarkanbrūnas nogulsnes:

2Cu2+
+ [Fe(CN)

6]4
-

-> Cu
2
[Fe(CN)

6
]

Liesmā no vara joniem rodas vara atomi, kuru izstarotā

gaisma rada zilganzaļu krāsojumu.
Svina joni Pb2+

. Ar kālija jodīda šķīdumu rodas dzeltenas

svina jodīda nogulsnes, kuras šķīst koncentrētā kālija jodīda

šķīdumā:

Pb2+
+ 21" - Pbl

2

Pbl
2

+ 21" - [PblJ
2 "

Ar atšķaidītu sērskābi rodasbaltas svina sulfāta nogulsnes,
kuras izšķīst, ja tās silda kopā ar 30 % amonija acetāta

šķīdumu:

Pb2+
+ SO2"

- PbS0
4

PbS0
4 + 4CH

3
COO" - [Pb(CH3COO)4]

2"

+ SO2"

Sudraba joni Ag
+

. Ar hlorīdjoniem slāpekļskābā vidē

rodas baltas, ar jodīdjoniem iedzeltenas nogulsnes:

Ag+
+ Cl' - AgCl

Ag
+ +I" -* Agl

Sudrabahlorīds šķīst amonjaka ūdens šķīdumā:

AgCl + 2NH
3
- [Ag(NH

3
)
2
]+

+ Cl"

5.6.3. Neorganiskie anjoni

Karbonātjoni C0
3 .

Pieliekot sālsskābi, izdalās oglekļa
dioksīds:

COļ' + 2H+
- H

2
O + C0

2

Ja gāzes atmosfērā tur stikla nūjiņu ar bārija hidroksīda šķī-
duma pilienu, tas duļķojas:

Ba2+
+ C0

2
+ 20H" - BaC0

3
+ H

2
O

Sulfīdjoni S
2-

.
Ar atšķaidītu sālsskābi vai sērskābi rodas

H
2S, un šķīdums sāk smirdēt pēc sapuvušām olām:

S2~

+ 2H+
-» H

2
S

Ar svina acetāta šķīdumu izveidojas melnas nogulsnes:

Pb
2+

+ S2"

- PbS

5. dala
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Sulfatjoni SOl~. Ar bārija hlorīda šķīdumu rodas baltas

nogulsnes:

SO*" + Ba2+
- BaS0

4

Nogulsnes skābēs nešķīst.

Fosfatjoni P0
4
". Ar amonjakālu magnija jonu šķīdumu

rodas baltas sīkkristāliskas nogulsnes:

PQ
4

-

+ Mg
2+

+ NH
3
+H+

- MgNH
4
P0

4

Jodīdjoni I". Ar sudraba joniem slāpekļskābā vidē rodas

iedzeltenas nogulsnes:

I" + Ag
+

-» Agl

Ar hlorūdeni rodas jods:

21- + Cl
2
-I 2 + 2CI"

Jodu ieteicams ekstrahēt nelielā CC1
4

vai CHC1
3

daudzumā;
ekstrakts ir violetā krāsā.

Bromīdjoni Br". Ar sudraba joniem slāpekļskābā vidē

rodas nedaudz dzeltenīgu nogulšņu:

Br" + Ag
+

-» Agßr

Ar hlorūdeni rodas broms:

2Br
_

+ Cl
2

-> Br
2

+ 2CI-

Bromu ekstrahējot ar tetrahloroglekli vai hloroformu, iegūst
dzeltenbrūnuekstraktu.

Hlorīdjoni Cl". Slāpekļskābā vidē ar sudraba joniem rodas

baltas nogulsnes:

Cl" + Ag+
- AgCl

Tās šķīst amonjaka ūdens šķīdumā:

AgCl + 2NH
3
- [Ag(NH3)2

]+
+ Cl~

Nitrātjoni N0
3 . Mēģenē ielej nedaudz koncentrētas sēr-

skābes un pieliek dažus pilienus nitrātjonus saturoša šķīduma.
Tad uzmanīgi gar mēģenes sieniņu pielej piesātinātu FeS0

4

šķīdumu. Abuslāņu saskares vietā ir redzams brūns Fe(NO)
2 +

riņķis:

N0
3

4- 3Fe2+
+ 2H

2
S0

4
- 3Fe3+ +NO + 2S02~

+ 2H
2
0

Fe2+ +NO -» [Fe(NO)]2 +

Nitrītjoni N0
2 . Mēģenē ielej nedaudz sērskābes (3 mol/Z)

šķīduma, pieliek svaigi pagatavotu piesātinātu FeS0
4

šķīdumu

un dažus pilienus analizējamā šķīduma. Nitrītjonu klātbūtnē

rodas brūns krāsojums:

N0
2 + Fe2+

+ 2H
+

-> NO + Fe3+
-f H

2
O

Fe
2+

+NO -> [Fe(NO)]2 +

5. dala
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Acetātjoni CH
3
COO

_

. Porcelāna tīģelītī dažiem pilieniem

analizējamā šķīduma pieliek pāris pilienu koncentrētas sēr-

skābes. Pēc dažām minūtēm tīģelīti uzmanīgi pasilda. Ja anali-

zējamais šķīdums satur acetātjonus, tad ir jūtama raksturīgā

etiķskābes smaka:

CH
3
COO" 4H+

-» CH
3
COOH

5.6.4. Organiskās vielas

Alkani ir ķīmiski inertas vielas, kurām ir raksturīgas halo-

genēšanas reakcijas, piemēram:

CH
4

+ Cl
2
- CH3CI + HCI

CH3CI + Cl
2
- CH

2
C1

2
+ HCI

Alkēniem un alkīniem ir raksturīga broma pievienošana.
Šīs vielas šķīdina oglekļa tetrahiorīdā un šim šķīdumam pa

pilienam pieliek broma šķīdumu oglekļa tetrahiorīdā. Broma

dzeltenā krāsa zūd:

II II
C=C + Br

2
—C—C—

I I I I
Br Br

Alkīni pievieno bromu lēnāk nekāalkēni.

Kālija permanganāts neitrālā vai vāji bāziskā vidē oksidē

nepiesātinātos savienojumus un rodas karbonskābes:

>C =C<+ 30 +H
2
O - 2—COOH

Permanganātjoni pie tam reducējas vai nu līdz Mn0
2,

un tad

rodas brūnas nogulsnes, vai arī līdz Mn
2+

,
un tad šķīdums

atkrāsojas.
Alkanoliem (spirtiem) ir raksturīga reakcija, kuras rezul-

tātā izveidojas jodoforms. Reaģenta šķīdumu gatavo, 1 g joda
un 5 gNal šķīdinot 15 ml ūdens. Nātrija hidroksīda klātbūtnē

hipojodīts NaOI, kurš oksidē spirtu, piemēram:

R—CHOH—CH
3

+ NaOI -* R—CO—CH
3

4- Nal + H
2
O

Rodas jodoforms (pēc 2...3 min parādās dzeltenas nogulsnes):

R—CO—CH
3

+ 3NaOI - R—CO—CI
3

4- 3NaOH

R—CO—CI
3

+ NaOH -> R—COONa 4- CHI
3

Metanols jodoformu neveido.

Fenoli ar dzelzs(III) hlorīdu veidokrāsainus savienojumus,

piemēram:

6C
6
H

S
OH + Fe3+

- [Fe(OC
6
H

S
)
6
]3

-

+ 6H+
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Parādās violets krāsojums. Ar citiem fenoliem krāsojums var

būt ganviolets, gan zils vai zaļš un pat sarkans.

Amīniem ir raksturīga spēja skābā vidē pievienot protonus

un veidotaizvietotus amonija jonus, piemēram:

(CH3 )3
N: + H+

-> (CH3)3
NH+

Ar hlorīdjoniem vai sulfatjoniem kā pretjoniem izveidojas sāļu
tipa savienojumi, kurus var iegūt kristāliskā veidā.

Aldehīdi spēj oksidēties par karbonskābēm, tāpēc tie ir

reducētāji. Ar amonjakālu sudraba sāļu šķīdumiem veidojas
melnas sudraba nogulsnes un uz tīrām trauka sienām pat
sudraba spogulis:

R—CHO + 2[Ag(NH
3
)
2
]+ + 20H" - R—COO" + 2Ag +

+ 3NH
3 + NH4 + H

2
O

Ar Fēlinga reaģentu, kurā vara(ll) joni ir saistīti ar vīn-

skābes anjoniem (tartrātjoniem), bāziskā vidē noris analoģiska
reakcija un rodas sarkanbrūnas Cu

2
0 nogulsnes:

R—CHO + 2Cu2+
+ 40H- - R—COOH + Cu

2
0 + 2H

2
0

Ciete, jano tās pagatavo šķīdumu (klīsteri), ar jodamoleku-

lāmjodīdjonu klātbūtnē veido raksturīgu zilu krāsojumu.
Olbaltumvielu reakcijas sk. 4.14.3. iedaļā.

5.7. Pirmā palīdzība

Nelaimes gadījumos laboratorija cietušajam ir jāsniedz
pirmā palīdzība. Pēc tam jāgriežas pie ārsta.

5.7.1. Ievainojumi ar stiklu

Ar etanolā dezinficētu pinceti izņem visas redzamās stikla

šķembas. Brūces apkārtni apstrādā ar 3 % joda šķīdumu
etanolā (joda tinktūru) un apsien ar marli.

5.7.2. Applaucējumi ar sārmiem vai skābēm

Nekavējoties jānovelk apģērba gabals, kas ir piemircis ar

sārmu vai skābi. Cietušais ādas apvidus jāmazgā ar lielu ūdens

daudzumu. Pēc tam ar sārmiem applaucēto vietu apmazgā ar

2 % etiķskābes vai borskābes šķīdumu, ar skābēm applaucēto
vietu -ar 2 % nātrija hidrogēnkarbonāta šķīdumu un ieziež ar

furacilīna ziedi.

5. dala
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5.7.3. Sārmi vai skābes acīs

Cietušo nogulda uz muguras un acis mazgā ar lielu ūdens

daudzumu, palīdzot tās turēt atvērtas. Pēc tam acis mazgā ar

2 % borskābes šķīdumu (ja acīs iekļuvis sārms) vai 2 % nātrija

hidrogēnkarbonāta šķīdumu (ja acīs iekļuvusi skābe).
Nekavējoties jādodas pie acu ārsta.

5.7.4. Termiski apdegumi

Tie var rasties, pieskaroties karstiem priekšmetiem, aizde-

goties viegli uzliesmojošiem un degošiem šķidrumiem vai arī

intensīvas lokālas elektriskās izlādes rezultātā. Apdeguma
vietai vispirms pieliek 2 % KMn0

4 šķīdumā vai etanolā samēr-

cētu vati. Pēc tam šo vietu ieziež ar furacilīna ziedi vai

glicerīnu.

5.7.5. Saindēšanās ar gāzēm

Ja ir ieelpotas indīgas gāzes (Cl
2,
Br

2,
HCI, PH

3, CO, fosgēns
COCl

2,
HCN), tadcietušais jānovieto svaigā gaisā. Jārūpējas, lai

viņam būtu silti. Ja ir iespējams, tad jādod ieelpot skābekli.

Nedrīkst lietot elpināšanu no mutes mutē. Nekavējoties jāiz-
sauc ātrā palīdzība.

5.7.6. Elektriskā sprieguma iedarbe

Cietušais ir jāatbrīvo no sprieguma avota, vai nu izslēdzot

spriegumu laboratorijas elektriskajā tīklā, vai arī uzvelkot

gumijas cimdus un atraujot viņu aiz apģērba no sprieguma
avota. Ja pēc tam cietušais ir nesamaņā, jālieto mākslīgā elpi-
nāšana un sirds masāža. Nekavējoties jāizsauc ātrā palīdzība.
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6.daļaRūpnieciskā
ķīmija

6.1. Rūpnieciskās ķīmijas pamatjautājumi

6.1.1. Rūpnieciskās ķīmijas nozīme

Cilvēki dažādu vajadzību apmierināšanai izmanto dabas

resursus. Tajos ietilpst gan nedzīvās dabas materiāli (smiltis,

kaļķakmens, rūdas v. c), ganarī dzīvās dabas produkti (piens,

gaļa, cukurbietes v. c). Daļa no šiem resursiem atjaunojas

(katru gadu iegūst jaunu cukurbiešu ražu, pēc izsūknēšanas

gruntsūdens zemes dzīlēs papildinās ar jaunām ūdens porci-
jām, nocirstu koku vietā izaug jauni koki v. tml.). Taču liela

daļa no dabas resursiem, piemēram, rūdas, akmeņogles, nafta,

dabasgāze, nav atjaunojama.
Gandrīz neviens dabas materiāls mūsdienās netiek lietots

bez pārveidošanas. Dažos gadījumos pārveidošana ir tikai

fizikāla, piemēram, piena atšķaidīšana līdz noteiktam taukvielu

saturam, naftas destilācija benzīna un smēreļļu iegūšanai.
Tomēr vairumā gadījumu noris arī vielu ķīmiskas pārvērtības,

piemēram, naftas krekingā ogļūdeņraži tiek sašķelti, kefīra un

sieraražošanā noris bioķīmiskas pārvērtības. Ķīmiskās pārvēr-
tības noris arī, ražojot būvmateriālus (cementu, kaļķus, ķieģe-
ļus v. c), fosfora un slāpekļa mākslīgos mēslus, šķiedrvielas
audumiem, dažādas krāsvielas un medikamentus, no rūdām

iegūstot metālus utt. Visas šīs ķīmiskās pārvērtības realizē

dažādas rūpnieciskās ķīmijas nozares. Tāpēc var teikt, ka

mūsdienu civilizācija bez rūpnieciskās ķīmijas vispār pastāvēt
nevar.

6.1.2. Rūpnieciskas ķīmijas uzdevumi

Rūpnieciskās ķīmijas uzdevumus nosaka mūsu planētas

iedzīvotāju skaits un vajadzības, kā arī izmantošanaipieejamie
dabas resursi.
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6.1. att. Zemes iedzīvotāju skaita izmaiņas.

ledzīvotāju skaita izmaiņas parādītas 6.1. attēlā. Straujais
cilvēku skaita pieaugums ir saistīts arī ar viņu vajadzību pieau-

gumu gankopumā, ganarī attiecībā uz katru atsevišķu cilvēku.

Mūsdienās Eiropā neviens nebūtu ar mieru dzīvot tākā pirms
100 gadiem. Taču jaunattīstības valstīs cilvēki vēl aizvien dzīvo

pat sliktākos apstākļos, nekā tas bijis Eiropā pirms 100 gadiem.

Rūpnieciskajai ķīmijai tāpēc ne tikai jānodrošina dzīves līmeņa
paaugstināšanās industriāli attīstītajās valstīs, bet ari pama-

zām jāceļ jaunattīstības valstu iedzīvotāju dzīves līmenis. Pir-

mais uzdevums tiek veikts vairāk vai mazāk apmierinoši,
turpretim otrā uzdevuma risināšana noris ļoti vāji. Daudziem

iedzīvotājiem netiek nodrošināta pat pārtika un pietiekamas
kvalitātes dzeramais ūdens. Tas nākotnē var izraisīt nepiere-
dzētu apmēru konfliktus starp industriāli attīstītajām valstīm

un jaunattīstības valstīm.

Taču pasaulē kopumā rūpnieciskas ķīmijas attīstības tempi
ir augsti (sk. 6.1. tab.).

Tādus dabas resursus kā naftu, akmeņogles, dabasgāzi gal-
venokārt izmanto enerģijas iegūšanai. Daļu no šiem izrak-

teņiem izlieto arī par izejvielām medikamentu, krāsvielu,

polimēru un citu materiālu ražošanā. leguves apjomu pieau-

gums parādīts 6.2. tabulā.

6. dala
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Enerģijas iegūšanai izmanto arī urānu. Tā, piemēram,
1970. gadā ieguva ap 27 000 tonnuun 1984. gadā ap 63 000 tonnu

urāna.

6.1. tabula

Dažu rūpnieciskās ķīmijas produktu ražošanas apjomi pasaulē

6.2. tabula

Enerģijas nesēju ieguvepasaulē

6.1.3. Izejvielu ieguves problēmas

Rūpnieciskās ķīmijas izejvielas atrodas galvenokārt Zemes

garozā, taču tās tiek iegūtas arī no biosfēras. Par ķīmisko
elementu vidējo saturu Zemes garozā pastāstīts 3.1. nodaļā.

Rūpnieciskai pārstrādei paredzētajās izejvielās attiecīgo
elementu saturam ir jābūt ievērojami lielākam par vidējo
(6.3. tabula).

6. dala

Gada produkcija, miljonos tonnu

Nosaukums

1950. g. 1980. g.

Čuguns
Tērauds

Cements

Sērskābe

Nātrija karbonāts

Nātrija hidroksīds

Hlors

Kālija minerālmēsli

(rēķinot uz K
20)

134

190

134

27

7

4

3

530

760

710

118

18

29

28

4 28

Slāpekļa minerālmēsli

(rēķinot uz N)
Fosfora mmeralmēsli

(rēķinot uz P
2
0

5
)

4 55

6 33

Gada ieguve, miljardos tonnu

Nosaukums

1950. g. 1978. g. 1983. g.

Nafta

Akmeņogles
Brūnogles

Dabasgāze
(miljardos kubikmetru)

0,52

1,46

0,12
200

2,99

2,60

0,91
1430

2,62

2,92

1,08

1550
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Dažu metālisko elementuvidējais saturs Zemes garozā

un minimālais saturs rūpnieciski izmantojamās rūdās

Tātad, lai iegūtu rūpnieciskās ķīmijas izejvielas, Zemes

garozā ir jāatrod tādas vietas, kurās attiecīgā elementasaturs ir

ievērojami lielāks par vidējo saturu. Tās sauc par derīgo

izrakteņu atradnēm. Izrakteņi parasti sastāv no minerāliem un

to veidotiem iežiem. Taču rūpniecībā izmanto arī gaisu un

ūdeni.

Par minerālu sauc ķīmiski un fizikāli vienveidīgu Zemes

garozas sastāvdaļu. Visvairāk Zemes garozā ir laukšpatu (ap
58 %), piroksēnu, amfibolu un oli vīnu (ap 16,5 %), kvarca (ap
12,5 %), vizlu un māla (ap 4,5 %). Dabā parasti sastopami
vairākuminerālu kopīgi veidoti ieži, piemēram, granīts, gneiss,
bazalts, smilšakmens.

Izejvielas rūpnieciskajai ķīmijai tiek meklētas gancietzemē,

gan arī jūras daļā, ko sauc par kontinentālo šelfu. Cietzemē

izejvielu atradnes izmanto galvenokārt teritorijās, kas nepār-

sniedz 1 km augstumu virs jūras līmeņa, bet šelfā- dziļumā līdz

200 m. Šie apgabali aptver tikai ap 1/4 no zemeslodes virsmas.

Okeānu dziļumos (4000-5000 m) atrodas 300-350 miljardi tonnu

minerālu, kuros ir 23-28 % mangāna, 2 % vara, 1 % niķeļa un

vēl arī citi metāliskie elementi. Diemžēl šos resursus pagaidām
vēl izmantot nav iespējams.

Sauszemē izejvielu ieguve noris divējādi. Ja atradnes klāj
samērā plāns zemes slānis, tad to vispirms novāc. Pēc tam

atklātā dzelzsrūda, akmeņogles vai citi derīgie izrakteņi ir ērti

iegūstami. Taču dziļāk zemē atradnes šādā veidā izmantot

nevar. Tām piekļūst, ierīkojot šahtas, kurās derīgos izrakteņus

drupina un transportē uz virszemi. Dziļākās šahtas 1985. gadā
bija Dienvidāfrikā (3900 m).

6. dala
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Masas daļa, %

Elements

vidēji Zemes minimālā, rūpnieciski

izmantojamāsrūdāsgarozā

Dzelzs

Alumīnijs
Titāns

Hroms

Niķelis
Kobalts

Varš

Cinks

4,70

7,57

0,41

0,019

0,015

0,0037

0,01

0,012

8-10"
6

310"*

20

10

25

14

1

2

0,4

5

Dzīvsudrabs

Urāns

0,3

0,2
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6.1.4. Izejvielu sagatavošana

Cietās izejvielas vispirms smalcina. Tā tiek palielināta
daļiņu kopējā virsma un līdz ar to tiek veicināta reakciju norise

pārvērtību procesos. Turklāt, iežus smalcinot, iegūst daļiņas,
kurās pārsvarā ir kādi noteikti minerāli. Pēc tam vajadzīgās

sastāvdaļas saturu izejvielā var palielināt, atdalot nevajadzīgās

(vai pat kaitīgās) sastāvdaļas. To sauc par bagātināšanu.
Pārskats par bagātināšanas metodēm sniegts 6.4. tabulā.

6.4. tabula

Bagātināšanas metodes

Ja izejviela ir sīki sasmalcināta, tad bagātināšanai visbiežāk

lieto ūotāciju. Tās gaitā labi slapināmās (hidrofilās) daļiņas
nogrimst, bet neslapināmās (hidrofobās) daļiņas nokļūst putās,
ko rada cauri pūstais gaiss (6.2. att.). Lai palielinātu vienu

minerālu daļiņu hidrofobitāti un citu daļiņu hidrofilitāti, lieto

6.2. att. Flotācijas shēma.

6. dala

Izmantojamās īpašības Bagātināšanasmetode

Daļiņu krāsa un spīdums

Daļiņu izmēri

Atlasīšana ar rokām

Šķirošana ar sietiem vai gravitā-

w

cijas separatoriem
Šķirošana gravitācijas un centr-

bēdzes separatoros vai šķīdu-

_

mos ar lielublīvumu

Šķirošana pēc formas

Šķirošana berzes separatoros

Elektromagnētiskā šķirošana
Elektrostatiskā šķirošana
Flotācija

Daļiņu blīvums

Daļiņu forma

Daļiņu berzes īpašības
Daļiņu magnētiskās īpašības

Daļiņu elektrovadītspēja
Daļiņu virsmas slapināmība
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6.3. att Periodiskas dar-

bības reaktora shēma:

1 - izejmateriālu ievadīšana;

2 - maisītājs; 3 - produkta izva-

dīšana pēc tam, kad ķīmiskā pār-

vērtība ir notikusi.

flotācijas reaģentus. Šo vielu molekulas parasti satur liela

izmēra jonus. Tie sastāv no nepolāra ogļūdeņraža atlikuma R,

ar kuru ir saistīta polāra grupa. Polārā grupa adsorbējas uz

minerāla daļiņas virsmas, un nepolārie ogļūdeņraža atlikumi

padara minerāla daļiņu hidrofobu. Piemēram, karboksilāti

R—COONa noder apatīta, mangāna rūdu bagātināšanai, aikil-

amonija sāļi [R—NH 3
]CI - laukšpatu, vizlu, cinka rūdu bagāti-

nāšanai.

6.1.5. Ķīmiskā pārvēršana

letaises, kurās noris izejvielu ķīmiskā pārvēršana,
sauc par reaktoriem.

Tie var darboties periodiski vai arī nepārtraukti. Perio-

diskas darbības reaktora shēma ir parādīta 6.3. attēlā.

Nepārtrauktas darbības reaktoru izveidojums atkarībā no

konkrētām reaģējošām vielām un temperatūras ir ļoti dažāds:

rotējošās krāsnis cementa ražošanā, šahtu krāsnis kaļķu ražo-

šanā un dzelzs kausēšanā, kontaktaparāti sērskābes ražošanā,

elektrolīzei!

Izejvielu pārstrādes secīgie procesi, kuru rezultātā izejvielas
tiek pārvērstas par vajadzīgajiem produktiem, veido tehnolo-

ģisko shēmu. Ja reaktorā vielu pārvēršanās pakāpe ir augsta,
tad tiek veidotacaurplūdes tehnoloģiskā shēma(6.4. att.). Taču,

ja šī pakāpe ir zema, parasti lieto ciklisku tehnoloģisko shēmu

(6.5. att.).

6.4. att. Caurplūdes tehnoloģiskā shēma.

6.5. att. Cikliska tehnoloģiskā shēma.

6. dala
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Izveidojot tehnoloģiskās shēmas, rūpnieciskajā ķīmijā tiek

ievēroti vairāki vispārīgi principi. No tiem var minēt pretplūs-
mas principu, enerģijas racionālu izmantošanu, "verdošā slāņa"
izveidošanu un blakusproduktu izmantošanu.

Pretplflsmas princips. Izveido divas vielu plūsmas ar pre-

tējiem virzieniem. Tā var optimāli izmantot siltuma enerģiju,
racionāli veikt vielu šķīdināšanu, gāzu absorbēšanu, ķīmisko

reakciju norisi, izejvielu uzsildīšanu un iegūto produktu atdze-

sēšanu.

Enerģijas racionāla izmantošana. Rūpnieciskajā ķīmijā
izmanto dažādus enerģijas veidus. Siltuma enerģija ir vajadzīga
sildīšanai, ietvaicēšanai, žāvēšanai, destilēšanai, mehāniskā

enerģija - izejvielu smalcināšanai, transportēšanai, maisīšanai,
elektriskā enerģija - elektrolīzes procesiem, gaismas enerģija -

fotoķīmisko reakciju ierosināšanai.

Lai enerģiju izlietotu racionāli, reaģējošo vielu maisījuma
siltums tiek izmantots izejvielu sasildīšanai. Saspiesto gāzu un

šķidrumu enerģiju izmanto turbīnās un tādējādi atgūst
50...70 %no saspiešanai patērētās enerģijas.

Daudzu produktu ražošanā vielu ķīmiskās pārvērtības ir

eksotermiskas. Turklāt izdalītais siltuma daudzumsvar būt pat
lielāks par izejvielu transportam, maisīšanai un uzsildīšanai

patērējamo enerģiju. Piemēram, modernajos sērskābes, amon-

jaka, slāpekļskābes un citu ķīmisko produktu ražošanas uzņē-

mumos ķīmiskajās reakcijās izdalīto siltumu izmanto gan

sildīšanai, gan arī tvaika un gāzu turbīnu darbināšanai. Turbī-

nas griež kompresorus, sūkņus un arī elektroģeneratorus, kuri

ražo elektrisko strāvu. Šādi rūpnieciskās ķīmijas uzņēmumi

var pārvērties no enerģijas patērētājiem par enerģijas ražo-

tājiem.

"Verdošais slānis" (pseidosašķidrināšana). Reaktorā at-

rodas sasmalcinātas cietas izejvielas. No apakšas caur reaktoru

pūš gāzveida reaģentus. Cietvielas daļiņas atrodas suspendētā
stāvoklī, tās it kā peld gāzu plūsmā. Tā var intensificēt reak-

cijas, kuras noris uz šo daļiņu virsmas. "Verdošoslāni" izveido,

apdedzinot pirītu sērskābes ražošanai, kā arī naftas katalītis-

kajā krekingā, mitru vielu žāvēšanāv. c.

Ražošanas blakusproduktu izmantošana. Tehnoloģiska-
jai shēmai ir jābūt tādai, lai reizē ar galvenā produkta ražošanu

maksimāli tiktu izlietoti blakusprodukti un atkritumu būtu

maz. To dēvē par izejvielu kompleksu izmantošanu. Ja visi bla-

kusprodukti tiek izlietoti derīgu materiālu ražošanai, tad runā

par bezatkritumu tehnoloģiju. Blakusproduktu izmantošana

samazina apkārtējās vides piesārņošanu un pazemina ražotās

produkcijas izmaksas. Piemēram, no polimetāliskām sulfīdu

rūdām var iegūt krāsainos metālus, sēru, sērskābi. Turklāt

vienas rūpnīcas atkritumu pārstrādāšanai var izveidot jaunas
rūpnīcas.

6. dala
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6.2. Metalurģija

Metālu ieguves apjomus pasaules mēroga raksturo 6.5. tabu-

las dati.

6.5. tabula

Metāluieguve no rūdām(bez ieguves no otrreizējām izejvielām),

miljonos tonnu

6.2.1. Čuguns (ķets)

Izejviela. Dzelzsrūda. Tāsatur dzelzs oksīdus. Dzelzs masas

daļa rūdā parasti ir 55... 65 %.

Palīgmateriāli. Kokss vai dabasgāze, ar skābekli bagāti-
nāts gaiss, kaļķakmens vai dolomīts.

Pamatprocess. Dzelzs oksīdus reducē oglekļa monoksīds

CO, kas rodas no koksa (dabasgāzes), piemēram,

Fe
2
0

3
+ 3CO -> 2Fe + 3C0

2

Process notiek šahtas krāsnī, ko sauc par domnu(6.6. att.). Tās

augstums ir 20... 35 m, diametrs 10... 14 m, produkcija
4000... 10 000 t čuguna diennaktī.

Blakusprocesi. Reducējas arī citi dzelzsrūdā esošie ele-

menti:

Mn0
2

+ 2CO -> Mn + 2C0
2

Si0
2 + 2CO -» Si + 2C0

2

P
2
0

5
+ SCO -> 2P + 5C0

2

6. dala
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Metāls 1970. gadā 1980. gadā 1984. gadā

Dzelzs

Alumīnijs
Mangāns

Magnijs
Hroms

Varš

Cinks

Svins

Niķelis
Alva

Molibdēns
Antimons

Kadmijs
Sudrabs

Zelts

419,9

57,5

7,4

8,8

2,7

6,5

5,5

3,4

501,7

91,1

11,2

11,2

9,5

7,8

6,2

3,6

0,75

0,24

0,18

0,065

0,019

0,010

0,001

462,6

92,5

23,2

11,4

9,3

8,3

6,8

3,4

0,74

0,21

0,062

0,052

0,019

0,019

0,002

0,65

0,19

0,082

0,069

0,012

0,009

0,001
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6.6. att. Domnas shēma.

Kaļķakmens termiski sadalās:

CaC0
3
- CaO + C0

2

Rūdas piemaisījumos esošais silīcija(lV) oksīds ar CaO veido

sārņus:

CaO + Si02
-> CaSi03

Pamatprodukts. Čuguns (ķets). Tas satur (masas daļās)

3,2 .4,3 %C, 0,3...3% Si, 0,5...6%Mn, 0,1... 1,5 %P, ap

0 05 % S. Baltais čuguns oglekli satur dzelzs karbīda (cemen-

tīta) Fe
3
C veidā. To parasti pārstrādā par tēraudu. Pelēkais

čuguns satur oglekli grafīta veidā. To lieto čuguna lējumu izga-

tavošanai Papildinot izejmateriālus ar mangāna,hromarudām

vai kvarcu, iegūst feromangānu (ap 70 % Mn), ferohromu

(60...65 % Cr), ferosilīciju (9...13 % Si).

6. dala
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Blakusprodukti, Sārni un domnas gāze. Sārni satur (masas
daļās) 38... 45 % CaO, 35...40 % Si0

2, 5... 12 % MgO,
8...19 % A1

2
0

3. Tos lieto tāpat kā akmeņus, granulā un iz-

manto par piedevām cementa ražošanā, no tiem iegūst sārņu

vati. Domnas gāzi izlieto domnā iepūšamā gaisa sakarsēšanai.

Krāsni augstu temperatūru
iegūšanai 1856. gadā konstruēja
F. Sīmenss (1826-1904). Šādā

krāsnī 1864. gadā P. Martens

(1824-1915) ieguva tēraudu.

6.2.2. Tērauds

Izejviela. Čuguns (kets), dzelzs metāllūžņi vai dzelzsrūda.

Palīgmateriāli. Ar skābekli bagātināts gaiss, piedevas (kal-

cija oksīds, feromangāns un leģējošas piedevas).

Pamatprocess. Piemaisījumu saturu čugunā samazina, tos

oksidējot ar skābekli:

C + 0
2

2CO

Si + 0
2

Si0
2

2Mn + 0
2

-» 2MnO

4P + 50
2

-> 2P
2
0

5

S + 0
2

-> S0
2

Daļēji oksidējas arī dzelzs:

2Fe + 0
2

-» 2FeO

Radies dzelzs oksīds arī reaģē ar C, Si, Mn, P, piemēram:

C + FeO -* Fe + CO

Mn + FeO -> Fe + MnO

Blakusprocesi. Silīcija un fosfora oksīdi ar kalcija oksīdu

veido sārņus:

CaO + Si0
2

-* CaSi0
3

3CaO + P
2
0

5
-> Ca

3(P04)2

Lai dzelzs oksīdu, kas rodas pamatprocesā, pārvērstu par
dzelzi, pieliek dezoksidantu, par kuru parasti noder feroman-

gāns:

FeO + Mn -* MnO + Fe

Mangāna oksīds pāriet sārņos:

MnO + Si0
2

-» MnSi0
3

Sīmensa krāsnis un martenkrāsnis. Ķetu un dzelzs lūž-

ņus (vai rūdu) ievieto 0,5...0,7 m dziļā vannā, kas ir izveidota

no dolomītavai magnezīta. No virsas karsē ar liesmu, ko iegūst,
sadedzinot dabasgāzi vai koksēšanas krāšņu gāzi. Sadedzinā-

šanai vajadzīgo gaisu iepriekš uzkarsē ar krāsns atgāzēm.

6. daļa
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6.7. att. Konvertorprocesa shēma:

a - čuguna (ķeta) ieliešana; b - gaisa (skābekļa) caurpūšana; c - tērauda

izliešana.

Process ir periodisks, ilgst apmēram 6 stundas, un piemaisī-
jumu samazināšanos tāpēc var ērti kontrolēt. Pieliekot leģē-

tājus, iegūst nerūsošus, karstumizturīgus, nodilumizturīgus un

cita veida tēraudus. Sīmensa un martenkrāsnī tēraudu iegūst

"Liepājas metalurgā". No tā ražo armatūrtēraudu, profilētos
tērauda izstrādājumus, skārdu, stieples, naglas, ķēdes.

Konvertori. Konvertors ir no metāla izveidota tvertne. To

pagriežot, iegūto tēraudu var ērti izliet. No iekšpuses konver-

tors ir izoderēts ar termiski izturīgu materiālu. Konvertorā

ielej šķidru čugunu un caur to pūš gaisu vai skābekli, tā

oksidējot čuguna piemaisījumus. Sākotnēji gaisu konvertorā

ievadīja caur atverēm konvertora dibenā, bet šo atveru mate-

riāls tad ātri korodēja. Pēc tam izveidoja konvertorus, kuros

gaisu iepūš no augšas (6.7. att.). Konvertorā ietilpst ap 400 t

ķeta, gaisa caurpūšana ilgst apmēram 20 minūtes.

Elektriskās krāsnis. Tērauda iegūšanai no ķeta šajās
krāsnīs izmanto elektrisko loku. Elektriskajās krāsnīs var iegūt
augstvērtīgus leģētos tēraudus.Tā tēraudu iegūst Rīgas vagonu

rūpnīcā.

Pamatprodukts. Tērauds, kas satur mazāk nekā 2 % C,
0,35 % Si, 0,6 % Mn, 0,06 % S, 0,07 % P. Leģētos tēraudos vēl ir

Cr, Mn, Ni, Co, W un citi leģējoši piemaisījumi. No tērauda

izgatavo caurules, mašīnu detaļas, aparātus, veido dažādas

konstrukcijas.

Blakusprodukti. Sārņi un atgāzēs. Sārņus, kuri satur kal-

cija fosfātu, lieto par minerālmēslojumu (tomasmilti).

Nosaukums "leģēt" cēlies

no vācu vārda legieren - sakau-

sēt. Vācu valodā šis nosaukums

savukārt ir cēlies no latīņu valo-

das vārda ligare - saistīt, savie-

not. Leģēšana ir tādu elementu

ievadīšana metālā, kuri uzlabo

metāla īpašības, piemēram, pa-

dara to nerūsošu, triecien-

izturīgu.

6. dala
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6.2.3. Alumīnijs

Izejviela. Boksīts A1
2
0

3
xU

2
0

Palīgmateriāli. Kriolīts Na
3[AlF6], grafīts vai ogle elek-

trodiem. Kriolīta un alumīnija oksīda maisījums kūst daudz

zemākā temperatūrā nekā tīrs alumīnija oksīds.

Pamatprocess. Alumīnija oksīda un kriolīta kausējumā
950 °C temperatūrā oksīds disociē jonos:

2A1
2
0

3
+± Al3+

+ 3AI0
2

"

Elektrolīzes procesā katodā izdalās alumīnijs:

Al3+
+ Ze~ -> AI

Anodā izdalās skābeklis:

2AI0
2

- 2e~ -+ A1
2
0

3
+ O

20 0
2

Tā kā anoda grafītu skābeklis oksidē par CO un C0
2,

anodu

pakāpeniski virza uz leju.
Šķidrais alumīnijs uzkrājas zem alumīnija oksīdaun kriolīta

kausējuma. To periodiski, reizi 1-4 dienās, izvada, iesūcot

vakuumam pieslēgtā kausā.

Elektrolīze noris pie potenciālu diferences starp anodu un

katodu 4...SV.Lai iegūtu 11alumīnija, jāizlieto ap 15 000kW-h

elektroenerģijas.

6.8. att. Alumīnija iegūšanas iekārtas shēma:

1 - apvalks; 2 - ugunsizturīgiķieģeļi; 3 - oglekļa bloki; 4 - anoda balst-

iekārta; 5 — anodgrafīts; 6 — strāvas pievads anodgrafītam; 7 - lokans

vads; 8 - strāvas pievads katodmetālam.

6. dala
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Pamatprodukts. Metāls, kurā alumīnija masas daļa ir

99,5...99,7 %. Alumīniju lieto, lai iegūtu vieglos sakausējumus,
kuri nepieciešami lidmašīnu un automobiļu būvniecībā, mašīn-

būvē.

Blakusprodukts. Atgāzēs.

6.2.4. Magnijs

Izejvielas. Dolomīts CaC0
3

MgC0
3

vai karnalīts

KCIMgCl2*6H
2
0. No tiem iegūst MgCl2,

vai nu izdalot magnija
hlorīdakristālhidrātu un pēc tam to atūdeņojot, vai arī iegūstot

magnija oksīdu un uz to iedarbojoties ar hloru.

Palīgmateriāli. NaCl, XCI, CaCl
2 kausējuma temperatūras

pazemināšanai, grafīts un dzelzs elektrodiem.

Pamatprocess. Elektrolīzē 700 °C temperatūrā izkausētu

maisījumu, kas sastāv no MgCl2,
NaCl, XCI un CaCl

2.
Maisī-

jums atrodas no iekšpuses apmūrētā dzelzs tvertnē, kurā ir

iegremdēti vertikāli grafīta anodi un dzelzs katodi. Katodā

izdalās magnijs, kas uzpeld virs kausējuma:

Mg
2+

+ 2e~ -> Mg

Anodā rodas hlors:

2Cr - 2e
_ Cl

2

Pamatprodukts. Magnijs. To lieto vieglo sakausējumu

iegūšanai un par reducētāju Ti, U, Zr iegūšanā.
Blakusprodukts. Hlors. To lieto sālsskābes, hlorkaļķu,

organisku savienojumu hloratvasinājumu iegūšanai.

6.2.5. Nātrijs

Izejviela. NaCl.

6.9. att. Nātrija iegūšanas iekārtas

shēma:

1-nātrija uztvērējs; 2 - zvanveida hlora uztvē-

rējs; 3 - cilindrisks tērauda apvalks; 4 - gre-

dzenveida vara vai dzelzs katods; 5 - uguns-

izturīgu ķieģeļumūrējums; 6- anodgrafīts.

6. dala
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Palīgmateriāli. CaCl
2

kušanas temperatūras pazemināša-

nai, grafīts un dzelzs (vai varš) elektrodiem.

Pamatprocess. Elektrolizē 600 °C temperatūrā izkausētu

NaCl un CaCl
2

maisījumu. Katodā izdalās nātrijs, kas uzpeld
virs kausējuma un nokļūst uztvērējā. Anodā rodas hlors

(6.9. att.).

Pamatprodukts. Nātrijs.
Blakusprodukts. Hlors.

6.2.6. Varš

1. Pirometalurģiska iegūšana

Izejviela. Varasulfīdu saturoša rūda, kurā vara masas daļa
ir 1...5 %.

Palīgmateriāli. Gaiss oksidēšanai, kvarcs sārņu veido-

šanai.

Pamatprocess. Rūdu vispirms apdedzina "verdošā slāņa"
vai cita tipa krāsnī, tad kausē šahtas krāsnī vai elektro-

krāsnī. Tā iegūst t. s. vara akmeni, kas satur 38...50 % Cv,

22...33 % Fe, 24...26 %S. To pārvieto konvertoros, pievieno
smiltis un, pūšot cauri gaisu, iegūst jēlvaru jeb melno varu.

Pamatprodukts. Jēlvarš, kas satur 97...99 % Cv, nedaudz

Cu
2
S un Cu

20, arī As, Pb, Fe, Ni, Sb un cēlmetālus.

Jēlvaru tīra pirometalurģiski, to sakausējot ar smiltīm un

piemaisījumus oksidējot ar gaisa skābekli, vai elektrolītiski,

tīrāmo metālu lietojot par anodu. Katodā nogulsnētais metāls

satur 99,95 % Cv.

Varu lieto galvenokārt elektrotehnika.

Blakusprodukti. Sārņi, kuros var būt līdz 5 % vara. Tos

pārstrādā, lai iegūtu arī šo varu. Vara elektrolītiskajā rafinē-

šanā radušiesanodnosēdumisaturAg un Au, un tos izmanto šo

metālu iegūšanai.

Lietojot par izejvielām polimetāliskas rūdas, reizē ar varu

iegūst arī citus metālus: Zn, Pb, Ni, Mo, Tl.

2. Hidrometalurģiska iegūšana

Izejviela. Vara oksīdus saturoša rūda, kurā vara masas

daļa ir 0,4... 1,5 %.

Palīgmateriāli. Sērskābe.

Pamatprocess. Vara rūdu apstrādā ar sērskābes šķīdumu
un tā iegūst vara sulfāta šķīdumu. No tā varu izdala vai nu ar

dzelzi (cementēšana), vai arī elektrolizējot:

Cu2+ +Fe- Cv + Fe2+

Cu2+
+ 2e~ -+ Cv

Pamatprodukts. Varš.

6. dala
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6.3. Neorganisko skābju ražošana

6.3.1. Sērskābe

Sērskābes ražošanas apjomi pasaules mērogā ir parādīti
6.1. tabulā. Tas ir viens no rūpnieciskās ķīmijas pamatpro-
duktiem, kuru lieto ļoti plaši.

Pirmais posms sērskābes ražošanā ir S0
2

ieguve. Sēra

dioksīdu saturošu gāzu maisījumu pēc tam izmanto sērskābes

iegūšanai vai nu pēc kontaktmetodes, vai arī pēc nitrozes

metodes. Tagad sērskābi ražo galvenokārt pēc kontaktmetodes.

Pēc nitrozes metodes iegūst tikai ap 5 % no visas sērskābes

produkcijas.
S O

2
iegūšana

Izejvielas. Pirīts FeS
2,

sērs S vai S0 2
saturošas rūpniecis-

kas atgāzēs.
Palīgmateriāli. Gaiss.

Pamatprocess. Pirītu sasmalcina un apdedzina "verdošā

slāņa" krāsnīs (6.10. att.) vai arī putekļveida kurināmākrāsnīs:

4FeS
2

+ 110
2

-» 2Fe
2
0

3
+ 8S0

2

Sū
2

oksidēšanas reakcija ir

apgriezeniska un eksotermiska.
Lai pilnīgāk pārvērstu S0

2
par

S0
3, saskaņā ar Lešateljē prin-

cipu oksidēšana jābeidz pēc
iespējas zemākā temperatūrā.
Taču procesa gaitā reakcijas
maisījuma temperatūra palieli-
nās, kas virza reakciju pretējā
virzienā. Tāpēc S0

2
oksidē

vairākās pakāpēs (no 3 līdz 5),
reakcijas maisījumu starp kata-

lizatora slāņiem atdzesējot.
Procesa gaitā S0

2
koncen-

trācija gāzu maisījumā samazi-

nās. Tādējādi saskaņā ar aktīvo

masu likumu reakcijas ātrums

nākamajā katalizatora slānī ir

mazāks un vajadzīgs lielāks kon-
taktēšanās laiks. Tāpēc palie-
lina katalizatora slāņa augstumu
vai tilpumu.

6.10. att. SO2 saturošas gāzes iegūšana no pirīta:
1
-krāsns pirīta apdedzināšanai«verdošā slānī»; 2 - siltuma izmantošanas katls; 3 - ciklons;

4 - elektrofiltrs.

6. dala
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legaumēšanai!
98,3% sērskābei ir mazā-

kais parciālais tvaika spiediens.
Izsmidzinot šādu skābi S0

3
ab-

sorbcijas tornī, samazina sērskā-
bes zudumus.

Seru izkausē un sadedzina kamerveida vai rotējošas krās-

nīs:

S + 0
2

-> S0
2

Pamatprodukts. Gāzu maisījums, kas satur S0
2.

Blakusprodukts. Apdedzinot pirītu, rodas pirīta izdedzi,
kuri sastāv galvenokārt no Fe

2
0

3 . Tā kā izdedžos vēl ir palicis
arī sērs, tad to lietošana dzelzs ieguvei ir apgrūtināta, jo sērs ir

kaitīgs piemaisījums.
Kontaktmetode

Izejviela. Gāzu maisījums, kas satur 10... 12 % S0
2 un

9...11 % 0
2
. Šo komponentu saturs nedrīkst daudz svārstīties,

Maisījums ir rūpīgi jāattīra no putekļiem un katalizatora indēm

(arsēna un selēna piemaisījumiem).
Palīgmateriāli. Katalizators, kas satur 4... 12 % V 20

5
un

promotoru* (10 % K
2O), 98 % sērskābe S0

3
absorbēšanai.

Pamatprocesi. Gāzēm 450 °C temperatūrā plūstot caur

katalizatora slāni, noris oksidēšana:

2S0
2

+ 0
2
- 2S0

3

6.11. att. SO2 gāzes attīrīšana no katalizatoru indēm:

1 -
bezpildījuma gāzes mazgāšanas tornis; 2 - gāzes mazgāšanas tornis ar pildījumu;

3- elektrofiltrs; 4 - gāzes žāvēšanas tornis.

*No latīņu valodas vārda promovere - virzīt uz priekšu. Tās ir

vielas, ko nelielā daudzumā pievieno katalizatoram, lai to ievērojami
aktivētu.

6. dala
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Sēra trioksīdu ar keramiku pildītos torņos pēc pretplūsmas

principa absorbējot ar 18 % oleumu un 98 % sērskābi, iegūst
oleumu:

xS0
3

+ H
2
S0

4
-» H

2
S0

4
xS0

3

Pamatprodukts. Oleums, t. i., sērskābe H
2
S0

4
ar 20 ...24 %

$03
vai 92...94 % H

2
S0

4.

Nitrozes metode

Izejvielas. Gāzu maisījums, kurā S0
2

drīkst būt pat mazāk

par 3 % un tā saturs var stipri svārstīties. Maisījums nav jāat-
tīra, kā tas ir nepieciešams, izmantojot kontaktmetodi.

Pamatprocess. Sēra dioksīdu oksidē skābeklis, kuru kata-

lītiski pārnes t. s. nitrozes gāzes:

S0
2

+ H
2
O -> H

2
S0

3

H
2
S0

3
+ HN0

3
NOHS0

4 + H
2
O

2NOHS0
4

+ H
2
O 2H

2
S0

4
+ NO + N0

2

2NO + 0
2

-+ 2N0
2

2N0
2

+ H
2
S0

4
-> NOHS0

4
+ HN0

3

6.12. att. SO2 katalītiskas oksidēšanas un SO3 absorbcijas iekārtas

shēma:

1-siltuma apmainītājs; 2 - kontaktaparāts ar iebūvētiem siltumapmainītajiem;3 -
oleuma

absorbers; 4 - monohidrāta absorbers.

6. dala
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Visi šie procesi noris tornī, kas ir pildīts ar keramikas gre-
dzeniem. Torni no augšas aprasina ar ūdeni, nitrozilsērskābi

NOHS0
4

saturošu sērskābi un zudumu kompensēšanai ievada

slāpekļskābi.

Pamatprodukts. Sērskābes šķīdums, kura H
2
S0

4
masas

daļa ir 75...80 %.

Latvijā ražoja sērskābi pēc nitrozes metodes bijušajā Rīgas super-

fosfāta rūpnīcā MUgrāvī. Rūpnīcu slēdza 1967. gadā, jo tās izmeši

postoši iedarbojās uz apkārtējo vidi.

Sērskābes lietošana. Sērskābi lieto minerālmēslu ražo-

šanā (superfosfāts, amonija sulfāts), skābju iegūšanā (H
3
PO

4,

HCI, HF), hidrometalurģijā (Ni, Zn, Cv, U ieguve), par katali-

zatoru, glikozi iegūstot no celulozes, arī fenolu un acetonu

iegūstot no kumola, mākslīgo šķiedrvielu, krāsvielu, sprāgst-
vielu ieguvē, dažādu vielu atūdeņošanai, gāzu žāvēšanai, svina

akumulatoros.

6.3.2. Sālsskābe

Sālsskābe ir hlorūdeņraža HCI šķīdums ūdenī. Hlorūdeņ-
radi iegūst, sadedzinot ūdeņradi vai arī kā blakus produktu,

hlorējot organiskus savienojumus.
1. legūšana no Cl

2
un H

2

Izejvielas. Cl
2

un H
2. Tās iegūst, elektrolizējot sārmmetālu

un sārmzemjmetālu elementu hlorīdus (sk. 6.2.4. un 6.2.5.).
Process. Ūdeņradi ņem 2 % pārākumā. Reakcija

H
2

+ Cl
2
- 2HCI

noris pēc radikāļmehānisma, un, lai izvairītos no eksplozijas,
abas gāzes sajauc tikai deglī. Reakcija noris 600...800 °C

temperatūrā. Sadedzināšanas krāšņu jauda ir ap 30 t hlora

diennakti".

2. legūšana, hlor ēj ot organiskus savieno-

jumus

Izejvielas. Hlors, organiskais savienojums.
Process. Hlorējot organisko savienojumu, rodas šī savieno-

juma hloratvasināj ums un HCI:

R—H + Cl
2
- R—Cl + HCI

3. Hlorūdeņraža absorbēšana

Izejvielas. Hlorūdeņradis, ūdens.

Process. Absorberos, kas ir izgatavoti no skābju izturīgas
keramikas vai impregnēta grafīta, hlorūdeņradi šķīdina ūdenī.

Produkts. Sālsskābe, kas satur 30...32 '% HCI.

Lietošana. Dažādu rūdu šķīdināšanai, metāla virsmu tīrī-

šanai, krāsvielu ražošanaiun tekstilrūpniecībā.

6. dala
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6.3.3. Slāpekļskābe

Ražošanas apjoma ziņā slāpekļskābe pēc sērskābes ieņem
otro vietu. Tagad, ap 98 % no visas slāpekļskābes pasaulē

iegūst, oksidējot amonjaku.

Izejvielas. Amonjaks, gaiss.

Palīgmateriāli. Katalizators, ūdens. Par katalizatoru lieto

platīnu, kas satur 5...7 % rodija. No šī kausējuma izveido

0,05...0,09 mm tievu stiepļu sietus.

Pamatprocess. Amonjaka un gaisa maisījumam plūstot
caur katalizatoru, ap 850 °C temperatūrā noris amonjaka oksi-

dēšana līdz NO:

4NH
3

+ 50
2
- 4NO + 6H

2
0

Kontaktaparāta diametrs-ir 1...2,8 m, un diennaktī tajā oksidē

6...20 t amonjaka.
Pēc tam gāzes atdzesē. Temperatūrā zem 50 °C NO oksidējas

par N0
2

:

2NO + 0
2

2N0
2

Slāpekļa dioksīdu absorbēūdenī:

3N0
2

+ H
2
O -> 2HN0

3
+NO

6.13. att. Shēma slāpekļskābes ražošanai paaugstinātā spiedienā:
1-kompresors; 2 - amonjaka un gaisa sajaucējs; 3 - kontaktaparāts; 4- siltuma izmantošanas

katls; 5- siltumapmainītājs;6-absorbcijas kolonna; 7- slāpekļaoksīdu atdalītājs.

6. dala



Produkts. Slāpekļskābe. Ja strādā parastajā spiedienā, tā

satur 48 ...50 % HN0
3 .

Ja iekārtā spiediens ir paaugstināts, tad

HN0
3

masas daļa ir 58... 60 %.
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Lietošana. Slāpekļskābi lieto organisku vielu nitrēšanai,
minerālmēslu, sprāgstvielu, krāsvielu un medikamentu ražoša-

nai.

6.3.4. Fosforskābe

Polifosforskābe ir ortofos-

forskābes H
3
P0

4,
difosforskā-

bes (pirofosforskābes) H
4

P
2
0

7,

trifosforskābes H
S
P

3
Q

10
un

tetrafosforskābes H
6

P
4
0

13
mai-

sījums. Tā ir mazāk korozīva,

sastingst zemākā temperatūrā
un koncentrētaka (105 ...115%

H3POJ. Tāpēc tā ir izdevīgāka
transportēšanai un uzglabāšanai.
Polifosforskābi lietokoncentrētu

minerālmēslojumu pagatavo-
šanai. Tās nātrija sāļus lieto

sintētisko mazgāšanas līdzekļu
ražošanai.

Fosforskābi iegūst no apatītiem vai fosforītiem pec divām

metodēm.

1. Sērskābes metode

Izejvielas. Apatīts vai fosforīts, sērskābe.

Process. Ar maisītāju apgādātos reaktoros apatītu (fosfo-

rītu) apstrādā ar sērskābi:

CajtPOJaF + 5H
2
S0

4
- SCaS0

4
+ 3H

3
P0

4
+ HF

Ja sērskābes masas daļa ir 60...80 % un process noris

80...90 °C temperatūrā, tad iegūst fosforskābes šķīdumu, kurā

H
3
P0

4
masas daļa ir 40...44 % un kalcija sulfāts veido

dihidrātu (ģipsi) CaS0
4
-2H

2
0. Lietojot 98 % sērskābi, 135 °C

temperatūrā iegūst koncentrētāku fosforskābi un kalcija sul-

fātu, kas satur mazāk kristālūdens.

Produkts. Fosforskābe, kas satur 40...50 % H
3
P0

4
un

2,5...5 % piemaisījumus (Ca, Fe, AI, F, As, sulfatjonus). To var

tūliņ lietot minerālmēslu ražošanai.

Blakusprodukti. Kalcija sulfāts, no kura iegūst celtniecībā

lietojamo ģipsi. Fluors ieguves procesā veido HF vai SiF
4. Tos

uztverot ūdenī, iegūst H
2
[SiF

6
] šķīdumu.

2. Termiskā metode

Izejvielas. Apatīts (fosforīts), smiltis (Sio 2), kokss vai an-

tracīts.

Palīgmateriāli. Gaiss fosfora oksidēšanai, ūdens P
2
0

5

pārvēršanai par fosforskābi.

Process. Fosforīta, smilšu un koksa maisījumu karsē

elektriskās krāsnīs 1500 °C temperatūrā (6.14. att.):

Ca
3(P0 4)2

+8C -+ Ca
3
P

2 + BCO

3Ca
3(P0 4)2 + 5Ca

3
P

2
-> 16P + 24CaO

CaO + Si0
2

CaSi0
3

Atgāzēs fosfors no krāsnīm tiek aiznests caur elektrofiltriem uz

kondensatoriem, kur to ar ūdeni atdzesē līdz šķidram agregāt-
stāvoklim.

Pēc tam šķidro fosforu izsmidzina sadedzināšanas tornī:

2P + 50
2

-+ 2P
2
0

5
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6.14. att. Fosfora iegūšanas shēma:

1 - elektriskā loka krāsns; 2 - elektrofiltri; 3 - kondensatori; 4 - fosfora savācējtvertne.

Fosfora pentoksidu absorbē ar fosforskābes šķīdumu:

P
2
0

5 + 3H
2
0 —� 2H

3
P0

4

Produkts. Fosforskābe, kurā H
3
PQ

4
masas daļa ir 80...85%.

Šādi iegūtā fosforskābe ir tīra. Varbūt arī polifosforskābe, kurā

P
2
0

5
masas daļa ir 76...82 %.

Blakusprodukti. Fosfora iegūšanas procesā radušies sārņi,
kas sastāv galvenokārt no kalcija metasilikāta CaSi0

3
un satur

arī izejvielās bijušo fluoru. Sārņus izlieto būvmateriālu ražo-

šanai.

6.4. Neorganisko bāzu ražošana

6.4.1. Nātrija hidroksīds

Nātrija hidroksīdu tagad galvenokārt iegūst, elektrolizējot
NaCl ūdens šķīdumu.

Izejviela. NaCl.

Process. Elektrolizējot piesātinātu NaCl ūdens šķīdumu,
katodā rodas hidroksīdjoni un ūdeņradis:

2H
2
0 + 2e~ - 20H~ +H

2

(Ja katods veidots no dzīvsudraba, tad rodas amalgama. Sk.

tālāk.)
Anodā rodas hlors:

2CI" - 2e~ -> Cl
2

Elektrolīzers. 1. Katods ir no dzelzs un anods no grafīta, un

tie ir atdalīti viens no otra ar porainu diafragmu, lai katod-

šķīdums nesajauktos ar anodšķīdumu. Diafragmu izveido no

azbesta, keramikas, cementa. No elektrolīzera izvadāmais
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6.15. att. Nātrija hlorīda ūdens šķīduma elektrolīzes iekārta, kurā

katods ir dzīvsudrabs:

1 -
elektrolīzers; 2 - anodgrafīts; 3 - katoddzīvsudrabs; 4 - amalgamas sadalītājs; 5 - dzīv-

sudraba sūknis.

katodšķīdums satur 110... 130 g/l NaOH un 180... 195 gļl NaCl.

To ietvaicājot, nātrija hlorīds izkristalizējas un iegūst šķīdumu,
kurā NaOH masas daļa ir 44...50 %.

2. Elektrolīzera katodu veido dzīvsudrabs, anodu - grafīts
(6.15. att.). Uz katoddzīvsudraba izdalās nātrijs:

Nea+
+e

~

-> Na

Tas izšķīst dzīvsudrabā, veidojot amalgamu To pār-

sūknē uz sadalītāju, kur noris reakcija ar ūdeni:

2NaHg
x

+ 2H
2
0 - 2NaOH + 2xHg +H

2

legūtais NaOH šķīdums hlorīdus nesatur, bet enerģijas patē-
riņš ir lielāks nekā tad, ja lieto 1. metodi.

' Produkts. NaOH.

Blakusprodukti. H
2,

Cl
2.

Lietošana. Mazgāšanas līdzekļu un stikla ražošanā, naftas

rafinēšanā, C0
2

absorbēšanai, mākslīgā zīda ražošanā, celulo-

zes un papīra ražošanā.

6.4.2. Amonjaks

Aptuveni 95 % no pasaulē ražotā amonjaka iegūst pēc

Haberaun Boša metodes.Pārējām metodēm(kalcija cianamīda

metodei, iegūšanai no koksēšanas gāzēm) tagad vairs nav

6. dala



549

īpašas nozīmes. Pasaules amonjaka produkcija 1950. gadā bija
4,2, bet 1980. gadā jau 70 miljoni tonnu.

Izejvielas. N
2

un H
2

maisījums, kurā šo gāzu tilpumu
attiecība ir 1:3.

Izejvielu iegūšana. No dabasgāzes (metāna), ūdens tvaika

un gaisa:

CH
4

+ H
2
O -» CO 4- 3H

2

2CH
4
+ 0

2
- 2CO + 4H

2

CO + H2
O - C0

2
+H

2

Procesi noris 800... 1200 °C temperatūrā niķeļa katalizatora

klātbūtnē. Oglekļa dioksīdu pēc tam atdala, gāzes zem spie-
diena mazgājot ar kālija karbonāta šķīdumu.

Palīgmateriāli. Katalizators, ko gatavo no dzelzs oksīdiem

(Fe 2
o

3 ,
Fe

3
0

4 kopā ar promotoru K
2
O), tos reducējot ar ūdeņ-

radi sintēzes kolonnā iekārtas palaišanas laikā. Katalizatoru

var gatavot arī no porainas dzelzs.

Process. Amonjaka sintēzes reakcija ir apgriezeniska,
eksotermiska un noris ar tilpuma samazināšanos:

N
2 + 3H

2
<± 2NH

3 + 92,4 kJ

Katalizatora darbībai optimālā temperatūra ir ap 500 °C. Iznā-

kumu palielina, paaugstinot spiedienu. Ja tas ir 25...35 MPa,

6.16. att. Amonjaka sintēzes iekārtas shēma (vidēja spiedienā):
1 - kompresors; 2 - sintēzes kolonna; 3 - dzesinātājs; 4 - iztvaikotājs; 5 - separators;

6 - cirkulācijas kompresors.

F.Habers (1868-1934) bija
vācu fizikāiķīmiķis. No 1898.

gada profesors KarisrOes Teh-

niskajā augstskolā, no 1911.

gada Fizikālās ķīmijas un elek-

troķīmijas institūta direktors

Berlīnē, 1933. gadā emigrējis uz

Angliju. Pētījis līdzsvarus lies-

mā, elektrolītisku nitrobenzoia

reducēšanu, no 1907. gada -

amonjaka rašanās līdzsvaru,

1915.-1918. gadā - ķīmiskās
kaujas vielas, divdesmitajos ga-

dos - iespēju iegūt zeltu no

jūras ūdens, pēc tam ķēdes re-

akcijas.

K.Bošs (1874-1940) bija

vācu ķīmiķis un uzņēmējs. No

1899. gada strādājis Bavārijas
anilīna un sodas fabrikā (BASF).
1909.-1913. gadā i/veidojis rūp-
niecisko amonjaka sintēzes mo-

deli. Nodarbojies ar metanola

rūpniecisko sintēzi un akmeņ-
ogļu hidrogenēšanu.

6. dala
9
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tad sintēzes gāzē amonjaka tilpumdaļa ir 15...20 %. Rūpnie-
cības iekārtas darbojas arī, pastāvot 100 MPa spiedienam, un

tad NH
3 tilpumdaļa var sasniegt 50 %. Gāzu maisījumu pēc tam

atdzesē līdz -10... 0 °C, un amonjaks sašķidrinās. To atdala, bet

neizreaģējošo N
2

un 3H
2 maisījumu no jauna vada uz sintēzes

kolonnu (6.16. att.). Lielākās sintēzes iekārtas diennaktī ražo

1000... 1500 t amonjaka.

Produkts. Šķidrs amonjaks.
Lietošana. Ap 80 % no ražotā amonjaka izlieto minerāl-

mēslu ražošanai, kā arī nātrija karbonāta ražošanai. Lieto arī

karbamīda (urīnvielas) sintēzei, aukstuma iekārtās un slāpekļ-
skābes ražošanai.

Blakusprodukts. C0
2,

kas rodas izejvielu maisījuma iegū-
šanas procesā. To lieto karbamīda sintēzē, par ugunsdzēšanas
līdzekli.

Latvijā amonjaku neražo, bet Ventspilī atrodas liela šķidrā
amonjaka noliktava un tankkuģu piepildīšanas iekārtas.

6.5. Nātrija karbonāts

E. Solvejs (1838-1922)
bija beļģu konstruktors, ķīmiķis
un uzņēmējs. Pirmo rūpnīcu

nātrija karbonāta ražošanai viņš
iekārtoja 1861. gadā Beļģijā.
Apdāvināts inženieris. Konstru-

ējis nepārtrauktas darbības

rotācijas filtrus, racionālu pret-
plūsmas absorbcijas torni.

Soda (no itāļu sodo - ciets,

stingrs) ir vēsturiski radies nāt-

rija karbonāta Na
2

C0
3

nosau-

kums. Kristālhidrātu Na
2

C0
3

x

xlOH
2
0 sauc arī par kristā-

lisko sodu vai veļas sodu, bez-

ūdens Na,C0
3
- par kalcinēto

sodu (no latīņu calcinare - pār-
vērst par kaļķiem, t.i., karsēt

krītu). Nātrija hidrogēnkarbonātu
NaHCŪ, sauc arī par dzeramo

sodu. Par kaustisko sodu (no

grieķu kaustikos - dedzinošs,

kodīgs) sauca nātrija hidroksīdu
NaOH.

Nātrija karbonāts atrodas dažu ezeru ūdenī. Ap 30 % no

pasaules produkcijas iegūst no šiem ezeriem. Visvairāk šādā

veidā nātrija karbonātu iegūst ASV. Pārējo nātrija karbonātu

ražo pēc Solveja metodes jeb amonjaka metodes.

Izejvielas. Piesātināts NaCl ūdens šķīdums, kaļķakmens
vai krīts oglekļa dioksīda C0

2 iegūšanai.

Palīgmateriāli. Amonjaks zudumu kompensēšanai.
Pamatprocess. Piesātinātā NaCl šķīdumā ievadaamonjaku

un pēc tam oglekļa dioksīdu. No šīm vielām izveidojas amonija

hidrogēnkarbonāts un apmaiņas reakcijā ar NaCl izgulsnējas
nātrija hidrogēnkarbonāts:

NH
3

+ C0
2

+ H
2
O -> NH

4
HC0

3

NaCl + NH
4
HC0

3
- NaHC0

3
+ NH

4
CI

Pēc NaHC0
3

atdalīšanas amonija hlorīda šķīdumu apstrādā ar

kalcija hidroksīda šķīdumu, kas iegūts, apdedzinot kaļķakmeni

oglekļa dioksīda ieguves procesā:

2NH
4
CI + Ca(OH)2 - CaCl

2
+ 2NH

3
+ 2H

2
0

Amonjaku izmanto ievadīšanai NaCl šķīdumā.
No šķīduma izdalīto NaHC0

3
rotējošā krāsnī 180...200 °C

temperatūrā sadala (kalcinē):

2NaHC0
3

-> Na
2
C0

3
+ H

2
O + C0

2

Arī oglekļa dioksīdu izmanto ievadīšanai NaCl šķīdumā.

6. dala
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Pamatprodukts Na
2
C0

3. Daļu no tā pārstrādā par mono-

hidrātuNa
2
C0

3
H

2
0, kas transportējot nerada putekļus. Daļu

pārvērš par dekahidrātu Na
2
CO

3
10H

2
0, kas viegli šķīst ūdenī

un tāpēc ir visvairāk piemērots lietošanai mājsaimniecībā.

Blakusprodukts. CaCl
2

šķīdums. Tas ir grūti izmantojams

un uzskatāms par ražošanas atkritumu.

Lietošana. Ap 85 % no pasaulē ražotā nātrija karbonāta

izlieto rūpnieciskajā ķīmijā, galvenokārt stikla ražošanai. Tas

ir nepieciešams arī farmācijas rūpniecībā un tekstilrūpniecībā,
celulozes un papīra ražošanā, pārtikas rūpniecībā, ūdens mīk-

stināšanai, mazgāšanas un tīrīšanas līdzekļu ražošanai.

6.17. att. Tehnoloģiskā shēma nātrija karbonātaražošanai pēc Solveja metodes(amonjaka metodes):

1 - kaļķakmens apdedzināšanas krāsns; 2 - NH3 absorbcijas kolonna; 3 - kolonna piesātināšanaiar CO2; 4 - kaļķu veldzēšanas

iekārta; 5 - vakuumfiltrs; 6 -
kalcinēšanas krāsns; 7- NH3 reģenerēšanas kolonna.

6. dala
9
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6.6. Minerālmēslu ražošana

Jau antīkajā Romā vīnkoku

ražības palielināšanai lietoja

pelnus. Viduslaikos auglības uz-

labošanai izmantoja salpetri,

glaubersāli, kaulu miltus, taču

skaidri nezinot, kas īsti augiem
ir nepieciešams. Zinātnisku pie-

eju šiem jautājumiem izstrādāja
J. Lībigs, 1840. gadā publicējot
rakstu "Organiskās ķīmijas lie-

tošana lauksaimniecībā un fizio-

loģijā".

Augiem fotosintēzei ir nepieciešams ūdens, oglekļa dioksīds

un saules gaisma. Taču, lai izveidotu visas augos esošās vielas,
arī olbaltumvielas, ir nepieciešami vēl vairāki citi elementi.

Galvenie no tiem ir slāpeklis, fosfors un kālijs. Turklāt mikro-

daudzumos ir jāuzņem arī Fe, Mn, AI, B, Cv, Mo un vēl citi

elementi.

Zemeslodes iedzīvotāju skaitam strauji augot (6.1. att.),

sevišķu nozīmi iegūst jautājums par to nodrošināšanu ar pār-

tiku. Ar kultūraugu ražu katru gadu no lauksaimniecībā

izmantojamās zemes tiek iznesti milzīgi slāpekļa, fosfora un

kālija daudzumi. Atjaunot šo elementu saturu augsnē vienīgi ar

organisko mēslojumu nav iespējams. Tikai papildus lietojot
lielus daudzumus minerālmēslu, var nodrošināt lauku vaja-

dzīgo auglību. Tāpēc strauji palielinās minerālmēslu ražošana

(6.1. tabula). Tā pārstrādā dabā esošos minerālus par augiem
izmantojamām vielām (kālija un fosfora minerālmēsli) vai arī

iegūst šīs vielas no gaisa (slāpekļa minerālmēsli). Minerāl-

mēsliem bieži vien pievieno arī tos elementus, kuri augiem ir

nepieciešami ļoti niecīgos daudzumos.

6.6.1. Superfosfāts

Izejvielas. Apatīts vai fosforīts, kas flotējot ir bagātināts

(līdz P
2
0

5
masas daļai virs 30 %); sērskābe, kurā H

2
S0

4
masas

daļa ir 68 %.

Pamatprocess. Apautu (fosforītu) sajauc ar sērskābi

50... 70 °C temperatūrā. legūtā suspensija nokļūst superfosfāta
veidošanās kamerā, kas lēni griežas. Superfosfāta veidošanās

noris 2 pakāpēs. Apatīts vispirms ar sērskābi izveido fosfor-

skābi un kalcija sulfāta pushidrātu:

7Ca
S
(P0

4
)

3
F + 35H

2
S0

4
+ 17,5H2

0 -» 21H
3
P0

4
+

+ 35CaSO
4

0,5H
2
O + 7HF

Šīreakcija noris 20... 40 minūtēs. Pēc tam fosforskābe reaģē ar

pārējo apatītu:

Ca
S
(P0

4
)

3
F + 7H

3
P0

4
+ 5H

2
0 - SCa(H

2
PO

4
)
2

H
2
O +HF

Sacietējušo maisījumu no superfosfāta kameras aizvāc frēzējot.
Pēc tam produkts vēl 2-3 nedēļas jātur noliktavā, kurā to,

vairākkārt pārberot un ar fosforītmiltiem neitralizējot brīvo

fosforskābi, galīgi nogatavina.
Produkts. Superfosfāts, kas satur 14...21 % P

2
0

5.

Blakusprodukti. HF un SiF
4,

no kuriem iegūst H
2
[SiF

6
].

Lietošana. Superfosfāts ir visplašāk lietotais fosfora mine-

rālmēslojums.

6. dala
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6.6.2. Karbamīds (urīnviela)

Izejvielas. Oglekļa dioksīds C0
2

un šķidrs amonjaks NH
3 .

Process. Sintēzes kolonnā ievadaC0
2

un NH
3.

Noris 2 reak-

cijas:

2NH
3

+ C0
2

-> NH
2
COONH

4

NH
2
COONH

4
—� NH

2
CONH

2
+ H

2
O

Pirmās reakcijas ātrums ir proporcionāls spiediena kvadrātam.

Otrās reakcijas ātrums ir pietiekami liels tad, ja temperatūra ir

virs 160 °C. Parasti sintēzes kolonnā spiediens ir 10...20 MPa

un temperatūra 180...200°C. Tādos apstākļos karbamīda iznā-

kums sasniedz 60...70 %no teorētiski iespējamā.
Produkts. Granulētais karbamīds.

Lietošana. Karbamīdu lieto par slāpekļa minerālmēsliem.

No visiem slāpekļa cietajiem minerālmēsliemkarbamīds satur

visvairāk slāpekļa (46 %). To lieto arī par piedevu atgremo-

dzīvnieku barībai. Plastmasu un līmju iegūšanai karbamīdu

kondensē ar formaldehīdu.

8.18. att. Karbamīda sintēzes tehnoloģiskā shēma:

1- sintēzes kolonna; 2 - reakcijas maisījuma sadalīšanas kolonna; 3 - vakuumietvaices iekārta;

4 - granulēšanastornis.

6. dala
5
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6.6.3. Kālija hlorīds

Kālija hlorīdu iegūst no XCI saturošiem minerāliem: silvīna

XCI, silvinīta KCINaCI, karnalīta K_CIMgCl2-6H
20, kainīta

XCI MgS0
4
-3H

2
0 v. c. Tālāk īsi apskatīta iegūšana no silvimta.

Izejviela. Silvinīts NaCIKCI.

Palīgmateriāls. Ūdens.
Process. Silvinītu šķīdina ūdenī paaugstinātā temperatūrā

(70...90 °C). Kālija hlorīda šķīdība ir lielāka nekā nātrija
hlorīdašķīdība, tāpēc iegūtajā šķīdumā ir vairāk XCI. Šķīdumu
atdzesējot, rodas gandrīz tīra XCI kristāli. Tos atdala, palikušo
šķīdumu uzsilda un tajā šķīdina jaunas silvinīta porcijas.

Produkts. Kālija hlorīds, kas satur 60...62 % K
2
O. Tas ir

visvairāk lietotais kālija mēslojums.

6.6.4. Galvenie fosfora minerālmēsli

6. dala

6.6.

Nosaukums, izskats,

ķīmiskais sastāvs

Pj0
3

ma-

sas daļa,Iegūšana

%

Superfosfāts, pelēcīgs
pulveris vai granulas,
sk. 6.6.1. iedaļu

No apatīta (fosforīta) un sēr-

skābes, sk. 6.6.1. iedaļu

14...21

Dubultsuperfosfāts,

pelēcīgs pulveris vai

granulas,

Ca(H2PCg 2
H

2
0

No apatīta (fosforīta) un fosfor-

skābes:

Ca
5(P04)3

F + 7H
3
P0

4 + 5H
2
0 -

-»5Ca(H2
P0

4)2
H

2
0 + HF

42...50

Precipitāts, balts, ūdenī

mazškīstošs pulveris,
CaIIP0

4
2H

2
0

Kaļķu vai krīta suspensiju ne-

itralizē ar fosforskābi:

CaC0
3 + H

3
PQ

4 4- H
2
0 -

-CaHP0
4

-2H
2
0 + C0

2

Tomassārņi (tomas-

milti), tumši pelēks
pulveris, 4CaOP2O s +

+ CaOP
2
0

5
CaSi0

3

Blakusprodukts, kas rodas, ie-

gūstot tēraudu konvertoros

ar bāzisku (kaļķakmens, do-

10...15

lomīta) oderējumu

Fosforītmilti,
Ca

5(P04)3
F

Smalki samalts fosforīts. Lieto

skābām augsnēm

19...30

Kaulu milti, Ca
3
(P0

4)2
Kaulu pārstrādes atkritumi 24...30
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6,6.5. Galvenie slāpekļa minerālmēsli

6.7. tabula

6.6.6. Galvenie kālija minerālmēsli

6.8. tabula

Nitrātus agrāk sauca par

salpetriem (no latīņu sal - sāls,
grieķu petra -klints).

6. dala
9

Nosaukums, izskats,

ķīmiskais sastāvs
Iegūšana

N masas

daļa,

%

Karbamīds, baltas gra-

nulas, sk. 6.6.2. iedaļu

Amonija nitrāts, baltas

granulas, NH
4
N0

3

Nātrija nitrāts, NaN0
3

Sk. 6.6.2. iedaļu 46

No slāpekļskābes un amonjaka:
HN0

3 + NH
3
- NH

4
N0

3

Minerāls, kas lielos daudzumos

atrodas Čūē. Blakusprodukts,
kas rodas, attīrot izplūdes gā-

zes no slāpekļa oksīdiem sēr-

skābes ražošanā pēc nitrozes

metodes

Blakusprodukts, kas rodas, at-

tīrot izplūdes gāzes no slāpek-
ļa oksīdiem ar kaļķu suspen-

siju
Neitralizējot sērskābi ar amon-

jaku:
2NH

3 + H
2
S0

4
-

Koksētavu gāzes pārstrādes

produkts
Sk. 6.4.2. iedaļu

34...35

14...15

Kalcija nitrāts, gaiši

pelēkas plāksnītes,
Ca(NG3)2

15...17

Amonija sulfāts, pelē-

cīgi balts pulveris vai

granulas, (NH^SO*

19...25

Šķidrs amonjaks, iepil-
dīts cisternās (2... 3

MPa) vai balonos, NH
3

Amonjakūdens

82

Iegūst, šķīdinot amonjaku
ūdenī

20

K20 masas

Nosaukums, izskats,
daļa,

%

Iegūšana
ķīmiskais sastāvs

Kālija hlorīds, balts

kristālisks pulveris,
KC1

Flotētais kālija hlo-

rīds, iedzeltens līdz

sarkans rupjkristā-
lisks pulveris vai

granulas, KC1

Sadalot silvinītu vai karnalītu,

sk, 6,6.3. iedaļu

Flotēšanā sadalot silvinītu

60...62

53...54



556

6.8. tabulas turpinājums

6.6.7. Kompleksie minerālmēsli

6.9. tabula

6. daļa
Nosaukums, izskats.

Iegūšana

K 20 masas

daļa,

%
ķīmiskais sastāvs

Kālija sulfāts, balti,

nedaudz iekrāsoti

kristāli, K
2
S0

4

No kālija hlorīdaun sērskābes:

2KC1 + H
2SCĻ -K

2
S0

4 + 2HC1

Rodas arī kā blakusprodukts,

ražojot alumīniju no nefelīna;
alunīta

48...52

Masas daļa, %
Nosaukums,

izskats
Iegūšana

p
2
o

3
K

2
o

Amofoss, slā-

pekļa un fos-

fora attiecība

nav līdzsva-

rota

Neitralizējot fosfor-

skābi ar amonjaku:
H

3
P0

4 + NH
3

-+

- NH
4
H

2
P0

4

9...13 44...52 0

Diamofoss,

balts vai pe-
lēks kristā-

lisks pulveris

Neitralizējot termis-

ko fosforskābi ar

amonjaku:
H

3
P0

4 + 2NH
3
-

- (NH4)2HP0
4

Sajaucot karbamīdu,

amonija fosfātu,
kālija hlorīdu un

granulējot

19 0

Karboamofos-

ka, gaiši pe-

lēkas vai sār-

tas granulas

17 A7 17

16...25Nitroamofoss,
baltas vai pe-

lēkas granu-

las

Neitralizējot fosfor-

skābes un slāpekļ-
skābes maisījumu
ar amonjaku

20...24 0

17Nitroamofos-

ka, pelēkas
vai gaiš sār-

tas granulas

Pievienojot ar amon-

jaku neitralizētam

fosforskābes un slā-

pekļskābes maisīju-
mam kālija hlorīdu

13...17 17...19

Nitrofoss, pe-
lēkas granu-

las

Apstrādājot apatīta
koncentrātu ar sēr-

skābes un slāpekļ-
skābes maisījumu

'Cl 0
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6.9. tabulas turpinājums

Bez tabulā minētajiem cietajiem kompleksajiem minerāl-

mēsliem ražo arī kompleksus šķidros minerālmēslus. Izejvielas
ir fosforskābe, amonjaks, karbamīds, kālija hlorīds v. c. Gal-

venāproblēma šāduminerālmēslu ražošanā ir stabilu šķīdumu

iegūšana, kas glabājot un transportējot nenoslāņojas un nekris-

talizējas.
Latvijā šķidros minerālmēslus ražo Ventspils ostas rūpnīca.

Latvijas ķīmisko tautas patēriņa preču ražošanas apvienība no

ievestiem materiāliem ražo neliela fasējuma cieto minerāl-

mēslu maisījumus ar mikroelementu piedevām, kā arī šķidros
minerālmēslus istabas puķēm.

6.7. Keramikas izstrādājumu ražošana

Minerālmēsli ir pareizi jā-
lieto. Pārāk lielas dozas augiem
var būt kaitīgas vai arī izraisīt

tadu vielu satura palielināšanos
augos, kuras pārtikā nav vēla-

mas. Taču to pašu var teikt arī

par organisko mēslojumu. Tā,
piemēram, ja augsnē tiek ieva-

dīts pārāk liels slāpekļa minerāl-

mēslu vai organiskā mēslojuma
daudzums apstākļos, kad saules
apgaismojums ir vājš (pavasara
un rudens periodos), augos

uzkrājas palielināts nitrātjonu
daudzums. Tas ir kaitīgi cilvēka
veselībai.

Izejviela. Māls ir nogulumiezis, kas sastāv no alumo-

silikātiem (hidrovizlas, kaolinīta v. c). Porcelāna un fajansa
ražošanai ir nepieciešams baltais māls jeb kaolīns, kura

galvenā sastāvdaļa ir kaolinīts Al
2
0

3
-2Si0

2
-2H

2
0 un kurš

nesatur dzelzs oksīdus un citus krāsainus piemaisījumus.

Palīgmateriāli. Ldesinātāji, kas samazina izstrādājumu
žāvēšanas un apdedzināšanas sarukumu. Tās ir smiltis Si0

2,

samaltas keramikas lauskas, šamots, t. i., samalta ugunsiztu-

rīga keramika. Kušņi, kuri apdedzināšanas procesā rada šķidro
fazi temperatūrā, kas zemāka par mālu kušanas temperatūru.
Par kušņiem izmanto laukšpatu, kas sastāv galvenokārt no

ortoklaza K
2
OAl

2
0

3
-6Si0

2,
albīta Na

2
OAl

2
0

3
-6Si0

2 un anor-

tīta CaO Al
2
0

3
-2Si0

2,
kā arī kaļķakmeni, dolomītu. Ūdens.

Par keramiku (no grieķu ķe-

ramos- māls, keramiķē-podnie-
ku māksla) sauc no māliem vei-

dotus un pēc tam apdedzinātus
izstrādājumus. Smalkkeramika ir

trauki, flīzes, santehniskie un

elektrotehniskie izstrādājumi,
krāsns podiņi, mākslinieciski iz-

strādājumi. Rupjkeramika ir ķie-
ģeļi, jumta dakstiņi (kārniņi),
drenu caurules, kanalizācijas
caurules.

6. dala
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Apstrādājot apatīta
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skābes un slāpekļ-
skābes maisījumu.
Iegūto produktu
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jaku, pievieno KC1

un granulā

Apmaiņas reakcijā:
KC1 + NaN03

-

- KN0
3 + NaCl
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Vecākie smalkkeramikas iz-

strādājumi ir atrasti Mezopotā-
mijā starp Eifratas un Tigras

upēm (6. gadu tūkstotī p.m.ē.).

Ēģiptē 4. gadu tūkstotī p.m.ē.
jau lietoja podnieka ripu. Por-

celāna (no itāļu porcellana -

balts jūras gliemežvāks) izstrā-

dājumu ražošana Ķīnā sākās ap

7. gs. Eiropā porcelāna ražoša-

nas mākslu 1708. gadā aizsāka

alķīmiķis J. F.Betgers, mēģinā-
dams iegūt zeltu. Pirmo porce-

lāna manufaktūru Betgers nodi-

bināja Meisenē 1710. gadā.

No rupjkeramikas izstrādā-

jumiem vispirms parādījās ķie-
ģeļi (Mezopotāmija, 4. gadu
tūkstotis p.m.ē.). Latvijā ķieģeļu
ražošana sākās ar vācu ordeņ-
piļu celtniecību 13. gs. Ēkas. kas

bija celtas tikai no ķieģeļiem,
parādījās 15. gs.

Keramikas masa. No izejvielas un palīgmateriāliem iz-

veido keramikas masu. Smalkkeramikas izstrādājumu gatavo-
šanai izejvielas un palīgmateriālus saslapina, pēc tam samaļ
ložu dzirnavās, filtrpresē atūdeņo un mīca vakuumā.

Veidošana. No keramikas masas veido izstrādājumus.
Plastiskajā veidošanas paņēmienā izmanto masu, kurā ūdens

masas daļa ir 16... 24 %. Veido ar rokām, lieto podnieka ripu
vai masu izspiež caur formēšanas veidni un iegūst lenti vai

cauruli. Pirms apdedzināšanas žāvē.

Dobtus vai nesimetriskus izstrādājumus veido ar liešanas

paņēmienu no keramikas masas, kurā ūdens masas daļa ir

25...40 %un kurai ir krējuma konsistence. Šādu masu ielej
saliekamās ģipša veidnēs.Pēc žāvēšanas veidni izjauc un iegūto
priekšmetu apdedzina.

Apdedzināšana. Apdedzināšanu izdara nepārtrauktas
darbības tuneļkrāsnīs vai periodiskas .darbības klona krāsnīs.

Sastāvdaļas, kas kūst vieglāk, izejmateriālus saķepina par

akmenim līdzīgu masu. Tās galvenā sastāvdaļa ir alumīnija
silikāts 3Al

2
0

3
-2Si0

2.

Poraina keramika izveidojas tad, kad apdedzināšanas tem-

peratūra ir 900... 1200 °C. Šādai keramikai sūcas cauri ūdens.

Tāpēc to pārklāj ar glazūru.
Ja apdedzināšanas temperatūra ir 1200... 1500 °C, tad poras

aizķep un rodas blīvs, ūdens necaurlaidīgs materiāls. Šim
materiālam cietība ir tik liela, ka tērauds to gandrīz vairs

neskrāpē.
Lai izstrādājumi neplaisātu un nedeformētos, ir jāievēro

noteikts temperatūras maiņu režīms, gan tos uzkarsējot līdz

apdedzināšanas temperatūrai, gan apdedzinot, gan arī pēc tam

atdzesējot.
Glazūra. Keramikas izstrādājumus pārklāj ar glazūru, lai

tie kļūtu gāzu un ūdens necaurlaidīgi. Porcelānu ražojot, to

izdara šādi. Vispirms izstrādājumus apdedzina « 900 °C tempe-
ratūrā. Tad tos atdzesē un iemērc porcelāna masas suspensijā,
kurā ir lielāks kušņu (kaļķakmens, laukšpatu) saturs. Pēc

žāvēšanas izstrādājumus atkal apdedzina, bet jau 1400 °C tem-

peratūrā. Glazūra sakūst ar iepriekš apdedzinātā izstrādājuma
masu, un tiek iegūts izstrādājums ar blīvu, plānu, caurspīdīgu
virskārtu.

Produkcija. Rupjās keramikas ražojumi ir ķieģeļi, drenu

caurules, grīdas flīzes, māla trauki (parasti glazēti). Tie lielāko-

ties ir sarkanīgā krāsā, kas rodas no Fe
2
0

3 piemaisījumiem. No

izejvielām, kas nesatur krāsojošus piemaisījumus, ražo balto

keramiku -fajansu un porcelānu. Fajansam poras nav pilnīgi
saķepušas, un plānā kārtā tas nav caurspīdīgs. Ražo fajansa un

porcelāna traukus, mākslas izstrādājumus, elektrotehniskos

un sanitārtehniskos izstrādājumus.

Latvijā buvkeramiku ražo Lodē, Kupravā, Tūjā, Kalnciemā,

Jelgavas apkārtnē (rūpnīca "Spartaks"), Ugālē (rūpnīca "Usma")

6. dala
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un Jēkabpilī. Pamatprodukcija ir dažādi ķieģeļi, drenu cauru-

les, keramikas grīdas plāksnes lopu kūtīm, jumta dakstiņi

(kārniņi) Lodē, keramzīti Kupravā un Jēkabpilī. Keramikas

flīžu ražošana ir apgūta Brocēnu cementaun šīfera kombinātā.

Keramikas kanalizācijas caurules un krāsns podiņus ražo

Rīgas Būvmateriālu ražošanas apvienība.
Porcelāna traukus un citus porcelāna izstrādājumus ražo

Rīgas porcelāna rūpnīca.
Māla sadzīves priekšmetus izgatavo ražošanas apvienības

"Latvijas keramika" ražotnēs Jelgavā, Rēzeknē, Liepājā, Jēkab-

pilī.
Nelieli sadzīves izstrādājumu cehi ir arī vairākos republikas

apriņķos.

6.8. Celtniecības javu saistvielas

6.8.1. Ģipsis

Izejviela. Ģipšakmens, kas sastāv no kalcija sulfāta dihid-

rāta CaSOy2H2
0.

Palīgmateriāls. Kurināmais.

Process. Ģipšakmeni smalki samaļ un karsē 140... 190 °C

temperatūrā:

CaS0
4
-2H

2
0 CaSO

4 0,5H2
O + 1,5H2

0

Dehidratācijas laikā ģipšakmens pulveris ir ļoti kustīgs un

šķiet, ka tas vārītos. Tāpēc šo procesu sauc arī par ģipša vārī-

šanu.

Produkts. Pushidrāts CaSOyO,SH2
0. To sauc par celtnie-

cības ģipsi.
Lietošana. Ja pushidrātu sajauc ar ūdeni, izveidojas dihid-

rāts CaS0
4
-2H

2
0 un java 10...20 minūtēs sacietē. Ģipsi lieto

iekštelpu apdarei, sausā apmetuma ražošanai, skulpturālu

figūru izgatavošanai. Kriminālistiskā to lieto pēdu nospiedumu

fiksēšanai, medicīnā -lauztu locekļu ieģipsēšanai.

Latvijā celtniecības ģipsi ražo Sauriešu būvmateriālu kom-

binātā. Lielas ģipšakmens atradnes ir pie Skaistkalnes.

6.8.2. Kaļķi

Izejviela. Kaļķakmens CaC0
3

vai dolomīts CaC0
3 MgC03.

Latvijā kaļķakmens lielākās atradnes ir Saldus, Nīgrandes,
Auces, Cieceres, Sātiņu apkaimē. Dolomīti ir atsegti un viegli

pieejami Daugavas, Ventas, Lielupes, Abavas, Ogres, Juglas,
Pērses, Aiviekstes un citu upju krastos.

Fajansa izstrādājumus arī

apdedzina divas reizes: pirmo
reizi 1250.1.1280°C tempera-
tūrā, t.i., līdz masas saķepšanai.
Pēc glazūras suspensijas uzklā-

šanas un žāvēšanas apdedzina
otrreiz 1050...1150°Ctempera-
tūrā. Glazūra kūst un pārklāj
izstrādājumu ar plānu stiklveida

kārtiņu. Tā kā fajansa izstrādā-

juma masai un glazūrai ir dažādi

termiskās izplešanās koeficienti,

fajansa izstrādājumu glazūra ar

laiku saplaisā.

Par javu saistvielām sauc

neorganiskus pulverveida mate-

riālus, kas, iejaukti ūdenī, veido

plastisku masu (javu), kura pēc
zināma laika sacietē par akme-

nim līdzīgu materiālu. Ir gaisā
cietējošās un hidrauliskās javas.
Gaisā cietē un izturību saglabā
kaļķu un ģipša java. Hidraulis-

kās javas gatavo no cementa (no
latīņu caementum - saskaldīti

akmeņi). Tās sacietē un pēc tam

ilgstoši saglabā savu izturību arī

ūdenī. Javu gatavojot, cementam

pievieno granti, šķembas, oļus
vai citu rupjgraudainu materiālu

(keramzītu, izdedžus, zāģu skai-

das). Pēc sacietēšanas iegūst
betonu, kuram ir liela spiedes
izturība. Lai palielinātu lieces

izturību, pirms sacietēšanas javā
iestrādā dzelzs karkasu, ko sauc

par armatūru. Tā iegūst dzelzs-

betonu.

6. dala
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6.20. att. Kaļķakmens ap-

dedzināšanas stāvcepļa
shēma:

1 - izejvielu transportieris; 2 -

gaisa pievads; 3 - rotējoši ārdi;

4 - gaisa pievada aizsargzvans;

5 - ugunsizturīgs oderējums; 6 -

stāvcepļa korpuss; 7 - iekrauša-

nas piltuve; 8 -
sadalītājkonuss;

9 - gāzes izvads.

6.19. att. Ķieģeļu ražošanas principiāla shēma:

1- māla drupinātājsuntransportieris;2- skrejdzirnavas; 3- masas krātuve; 4 - masas homoge-

nizēsanas unsmalcināšanas ierīce; 5 - masas mīcīšanas un formēšanas agregāts; 6 - vagonete

ar nežāvētiem ķieģeļiem; 7 - tuneļveida žāvētava; 8 - vagonete ar izžāvētiem ķieģeļiem;

9 - tuneļveidaapdedzināšanas krāsns; 10 - vagonete ar apdedzinātiemķieģeļiem; 11 - trans-

portēšanas paliktnis ar ķieģeļiem.

Palīgmateriāli. Kiiriiiāmais (akmeņogles, antracīts, dabas-

gāze vai šķidrais kurināmais). Gaiss kurināmā sadedzināšanai.

Process. Kalcija un magnija karbonātus sadala paaugsti-
nātā temperatūrā:

CaC0
3

CaO + C0
2

MgC0
3
- MgO + C0

2

Kaļķakmeni, kurā magnija ir maz, apdedzina 1100... 1200 °C

temperatūrā. Dolomītus apdedzina 750...900 °C temperatūrā, jo

augstākā temperatūrā radies MgO veldzēšanas procesā ļoti lēni

reaģē ar ūdeni. Taču 750...900 °C temperatūrā viss kalcija kar-

bonāts nesadalās, un tāpēc pirms javas gatavošanas apdedzinā-
tais dolomīts ir jāsamaļ.

Process noris šahtas krāsnīs, ko sauc par stāvcepļiem

(6.19. att.). Kaļķakmeni (ap 90 %) un cieto kurināmo (ap 10 %)

ceplī ieber no augšas, bet gaisu ievada no apakšas. Lietojot

šķidro vai gāzveida kurināmo, to ievada tieši degšanas zonā.

Produkts. Kaļķi CaO. Atkarībā no izejvielu sastāva tie var

būt kalcija kaļķi (MgO masas daļa nepārsniedz 5 %), magnezi-

6. dala
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ālie kaļķi (MgO masas daļa 5...20 %) vai dolomītkaļķi (MgO

masas daļa 20...40 %).
Blakusprodukts. Oglekļa dioksīds C0

2. To lieto karbamīda

un nātrija karbonāta ražošanā. Izmanto arī cieta C0
2 ("sausā

ledus") iegūšanai.
Lietošana. Pirms javas gatavošanas no kalcija un magnija

oksīdiem ir jāiegūst hidroksīdi. To sauc par kaļķu veldzēšanu:

CaO + H
2
O - Ca(OH)2

MgO + H
2
O - Mg(OH)2

Veldzēšanai uz 1 kg kaļķu patērē ap 2...2,5 kg ūdens. Veldzē-

šanas procesā izdalās liels siltuma daudzums.

No veldzētiem kaļķiem gatavo celtniecības javu. Cietējot tā

saista C0
2

no gaisa un pārvēršas par kalcija karbonātu:

Ca(OH)
2

+ C0
2

-* CaC0
3 + H

2
O

Veldzētos kaļķus lieto arī cukurrūpniecībā, hlorkaļķu ražo-

šanā, lauksaimniecībā un citās tautsaimniecības nozarēs kā

lētu bāzisku vielu. Neveldzētos kaļķus lieto metalurģijā, kalcija
karbīda ražošanā.

Latvijā lielākās būvkaļķu ražotnes ir Bolderājā, Sātiņos,
Nīgrandē un Saulkalnē. Saražotos kaļķus lieto galvenokārt sili-

kātķieģeļu, putubetona, gāzbetona ražošanai. Kaļķus tehnolo-

ģiskām vajadzībām iegūst arī Jelgavas, Jēkabpils un Liepājas
cukurfabrikas, kā arī "Liepājas metalurgs".

6.8.3. Cements

No visiem cementa veidiem visvairāk ražo portlandce-
mentu. Šis nosaukums ir cēlies no Portlendas pussalas Anglijā.

Izejvielas. Māli Al
2
0

3
-2Si0

2
-2H

2
0 un kaļķakmens CaC0

3 .

Palīgmateriāli. Kurināmais (ogļu putekļi vai dabasgāze)

apdedzināšanai.
Process. Sasmalcinātus izejmateriālus sajauc un pēc tam

apdedzina. Ir sausais un slapjais portlandcementa ražošanas

paņēmiens. Pēc sausā paņēmiena izžāvētus izejmateriālus

samaļ un iegūto maisījumu apdedzina. Pēc slapjā paņēmiena
māla duļķi kopā ar kaļķakmeni maļ ložu dzirnavās. legūto

krējuma konsistences suspensiju rotējošā krāsnī izžāvē un ap-

dedzina (6.21. att.). Apdedzināšanas temperatūra ir ap 1450 °C.

Rodas graudams materiāls, ko sauc par cementa klinkeru. Tā

galvenās sastāvdaļas ir šādas:

1) trikalcija silikāts jeb alīts 3CaO Si0
2, ap 45 %;

2) dikalcija silikāts jeb belīts 2CaO Si0
2, ap 27 %;

3) trikalcija alumināts 3CaO Al
2
0

3, ap 11 %;

4) tetrakalcija alumoferāts jeb celīts 4CaO-Al
2
OyFe

2
0

3, ap
8%.

6. dala
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Klinkeru samaļot, iegūst cementu.

Produkts. Portlandcements.

Lietošana. Ar ūdeni cementa sastāvdaļas veido akmenim

līdzīgus hidrātus, piemēram:

3CaO Al
2
0

3
+ 6H

2
0 3CaO Al

2
0

3
-6H

2
0

Trikalcija silikāts (alīts) cietē ātri, bet dikalcija silikāts (belīts) -
lēni. Līdz ar to tā hidrātam ir lielāka mehāniskā izturība un

korozij izturība. Trikalcija alumināts ātri sacietē, bet hidrāta

izturība ir maza. Tetrakalcija alumoferāts cietē lēni. No šo

cementa sastāvdaļu attiecības ir atkarīgs tas, cik ātri cements

sacietē un cik liela ir iegūtā akmensveida produkta izturība.

Visām cementa šķirnēm cietēšanas process noris samērā

lēni. Tāpēc valsts standarts paredz izturību pārbaudīt pēc 28

dienām. Cietēšanas laikā ir jārūpējas, lai netrūktu ūdens hidra-

tācijas procesam, un, ja vajadzīgs, betons ir jāmitrina.
Latvijā portlandcementu ražo pēc slapja paņēmiena Bro-

cēnu būvmateriālu kombinātā un Rīgas cementa rūpnīcā.

6.21. att.Portlandcementa ražošana pēc slapjā paņēmiena:

1 - mālu uzduļķotājs; 2 - veserdzirnavas; 3 - ložu dzirnavas;4 - duļķa baseini; 5-horizontālie

duļķa baseini; 6 - rotējošā krāsns; 7 - klinkera dzesēšanas siltumapmainītājs; 8 - klinkera

noliktava; 9 - cementa malšanas ložu dzirnavas; 10
-

cementa glabāšanastvertnes (silosi).

6. dala
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6.9. Silikātķieģeļu un putubetona ražošana

6.9.1. Silikātķieģeļi

Izejvielas. Neveldzēti kaļķi CaO un smiltis Si0
2.

Palīgmateriāli. Ūdens tvaiks.

Process. Smiltīm piejauc 4...12 % kaļķu un ūdeni. Kad

kaļķu veldzēšanair beigusies, tadno šis masas presē ķieģeļus.
Tos ievieto autoklāvā. Autoklāvu noslēdz un tajā ievada ūdens

tvaiku (0,8... 1,2 MPa, 175...200°C). Starp smilšu graudiņiem
izveidojas kalcija silikātu gels, kas pec tam daļēji kristalizējas,
saistot smilšu graudiņus savā starpā. Tas piešķir silikāt-

ķieģeļiem apmēram tādu pašu izturību, kāda piemīt keramikas

ķieģeļiem.
Produkts. Silikātķieģeļi.

Latvijā silikātķieģeļus ražo Bolderājā.

6.9.2. Gāzbetons

Izejvielas. Neveldzēti kaļķi CaO un smiltis Si0
2.

Palīgmateriāls. Ūdens tvaiks.

Process. Izejmateriālus atšķirībā no silikātķieģeļu ražoša-

nas samaļ un tad tiem pievieno ūdeni.Bāziskajā masā iejauc arī

alumīnija pulveri, kas reaģē ar kalcija hidroksīdu:

2AI + Ca(OH)
2

+ 6H
2
0 - Ca[AI(OH)J2

+ 3H
2

Pēc tam masu ievieto autoklāvā un tajā ievada ūdens tvaiku

tāpat, kā to dara, ražojot silikātķieģeļus. Ūdeņradis izveido

poras, kuras materiālā paliek pēc sacietēšanas.

Produkts. Gāzbetona bloki, kurus lieto vienstāva vai

divstāvu ēku celtniecībā, kā arī par siltumizolācijas materiālu.

Gāzbetonāporu var būt tik daudz, ka tā blīvums sasniedz līdz

0,3 g/cm3
.

Latvijā gāzbetonu ražo Vangažos.

6.10. Stikla ražošana

Izejvielas. Smiltis Si0
2, kaļķakmens CaC0

3, nātrija karbo-

nāts (kalcinētā soda) Na
2
C0

3
un nātrija sulfāts Na

2
S0

4.

Palīgmateriāli.

1) dzidrinātāji (amonija nitrāts, sulfāts vai hlorīds, ari

As
2
0

3);

2) atkrāsotāji (NaNO
3

vai As
2
0

3
oksidē dzelzi(ll) par dzel-

zi(III), kas stiklu iekrāso 10 reizes vājāk; selēna savienojumi,
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Stikia ie ošanas nirmsā-

kurni ir meklējami 5.-4. gadu
tūkstotī p.m.ē. Mezopotāmijā,
Egiptē, Irānā. Sīrijā Stikla

p.m.ē. Stikla kausēšanas krāsnīs

tika sasniegta ap 1100 °c tem-

p.m.ē. beigās). Rūpnieciski
stiklu sāka ražot 17. gs. (Bohē-
mijas stikls). Taču līdz 19. gs.

vidum tas tomēr bija luksa

prece.

Dažu stiklu sastāvs

mangāna, kobalta, niķeļa oksīdi, kuri stikla krāsu papildina
līdz baltai);

_

v

3) krāsotāji (krāsaini oksīdi kā molekulāras stikla krās-

vielas un smalki dispersi metāli kā koloidālas stikla krāsvie-

las); lieto šādus krāsotājus: CoO (rada zilu vai violetu krāsu),
MnO (bāli dzeltenu krāsu), Mn

2
0

3
(violetu krāsu), Cr

2
0

3

(zaļgandzeltenu krāsu), CdS (dzeltenu krāsu), CdS-3CdSe (sar-
kanu krāsu), Cv (sarkanu krāsu), Ag (dzeltenu krāsu), Au

(sarkanu krāsu);

4) blāvotāji blāvstikla un pienstikla iegūšanai (CaF2,

Na
3
[AlF

6
], Na

2
[AuF

6
J);

5) kurināmais vai elektroenerģija augstas temperatūras
radīšanai stikla kausēšanaskrāsnīs.

Process. Stikla kausēšanas krāsnīs jau 900 °C temperatūrā
no izejvielām sāk veidoties silikāti:

Na
2
C0

3 + CaC0
3 + 6Si0

2
Na

2
O CaO-6Si0

2
+ 2C0

2

Temperatūrai paaugstinoties līdz 1200 °C, silīcija dioksīda pārā-

kums izšķīst šajos silikātos. Taču stikla masa šādos apstākļos
satur vēl daudz ieslēgtas gāzes. Tāpēc masu uzsilda līdz

1400... 1500 °C. Masas viskozitāte stipri samazinās, un no tās

izdalās gāzes. Kad masa ir kļuvusi dzidra, tās temperatūru

pazemina līdz « 1200 °C, jo augstākā temperatūrā tā ir pārāk

šķidra izstrādājumu veidošanai.

Izstrādājumus veido ar vilkšanas, pūšanas, presēšanas vai

liešanas paņēmieniem.
Atdzesētos izstrādājumos ir ievērojami iekšējie spriegumi,

un tie viegli plīst. Tāpēc izstrādājumus atlaidina: uzkarsē līdz

6.10. tabula

6. dala

Masas daļa, %

Nosaukums

SiO, B
2
0

3
CaO PbO Na

2
0 K,0 Fe

3
0

3
S0

3

Logu stikls 71,8 2,0

3,3

4,1

3,2

6,7

5,2

14,8 0,1 0,5

Taras stikls 71,5 16,0 0,6 0,2

Trauku stikls 74,0

57,5

0,5 7,45 16,0 0,05

Kristālstikls 1,0

2,7

0,5 1,0 24 15,5 0,5

Laboratorijas
trauku stikls

68,4 3,9 8,5 9,4 7,1

Optiskais stikls

Termiski iztu-

41,4 53,2 5,4

80,5 12,0 2,0 0,5 4,0 1,0

rīgs stikls

Medicīniskais 73,0 4,0 4,5 1,0 7,0 8,5 2,0

stikls

Stikla šķiedra 54,0 10,0 14,5 4,0 16,0 0,5...0,7



apmēram 630 °C, zināmu laiku tur šajā temperatūrā un tad lēni
atdzesē.

Produkts. Stikls un tā izstrādājumi. Ja ražošanas procesā
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stikla sastāvā ir ievadīts svina oksīds PbO, tad produktu sauc

par kristālstiklu. Tam ir palielināta gaismas laušanas spēja.
Mainotstikla sastāvdaļu attiecības un ievadot tajāvēl dažus

citus elementus, stikla īpašības var mainīt diezgan plašās
robežās. Tāpēc katrai lietošanas jomai ir paredzēti noteikta

sastāva stikli (6.10. tabula).
Stikla ražošanas procesā var veicināt kristāldīgļu rašanos

stikla masā, ievadot tajā Ti0
2,

CuO, Zr0
2,

P
2
0

5,
Cr

2
0

3,
Au, Ag.

Tādējādi izveidojas ļoti daudz sīku kristāliņu un amorfā stikla

masas daļa vairs ir tikai ap 5 %. Šādiem stikla izstrādājumiem
piemīt liela mehāniskā un termiskā izturība, arī labas elektro-

tehniskas īpašības. Šos materiālus sauc par sitāliem, ārvalstis

par stiklkeramiku, pirokeramiku, stiklporcelānu.

Latvijā logu stiklu, mozaīkas apdares plāksnītes un "ledus

stiklu" ražo Rīgas Sarkandaugavas stikla fabrikā. Stikla un

kristāla traukus izgatavo apvienība "Latvijas stikls" Rīgā un

Līvānos. Līvānu stikla fabrika tagad apgūst stikla gaismvadu
ražošanu efektīvai informācijas pārraidei. Stiklu kausē arī

Rīgas elektrisko spuldžu rūpnīcā.

Valmieras stikla šķiedras rūpnīca ražo šķiedru un no tās

izgatavo tehniskos un dekoratīvos audumus.

6.11. Kurināmā pārstrāde

6.11.1. Akmeņogļu koksēšana

Izejviela. Akmeņogles.

Palīgmateriāls. Gaiss gāzes sadedzināšanai.

Koksēšanas iekārta. Akmeņogles sasmalcina un ievieto

0,4 m platās, 4...7 m augstās un 13... 16 m garās kamerās.

Katrā kamerā ietilpst 30...40 t ogļu. Starp kamerām ir kanāli,
kuros sadedzina gāzi (šai nolūkā izmanto daļu no koksēšanas

procesā iegūtās gāzes). Kameras apvieno koksēšanas baterijās,
kas sastāv no 60... 75 blakus novietotām kamerām.

Process. Koksēšana ilgst 13...14 stundas. Temperatūrā līdz

200 °C izdalās mitrums un adsorbētās gāzes (CO2,
Pa-

augstinot temperatūru, noris akmeņogļu sadalīšanās un

300... 450 °C temperatūrā izdalās darvas vielas. Tās 500...600 °C

temperatūrā šķeļas, veidojot nepiesātinātus un aromātiskus

ogļūdeņražus, kā arī H
2.

Ja pēc 600 °C temperatūras sasnieg-
šanas procesu pārtrauc, tad cieto produktu sauc par puskoksu.

Stikls ir ciets, dzidrs, vien-

dabīgs, bet trausls materiāls.

Tas ir amorfs un atšķirībā no

kristāliskām vielām karsējot
kļūst mīksts un tikai pakāpe-
niski pāriet šķidrā stāvoklī.

Sacietējis stikls ir nelīdzsvarota

un nestabila sistēma, kurā

noteiktos apstākļos var norisēt

kristalizēšanās. Vecos stiklos

tas ir noticis, tāpēc griežot tie

parasti saplīst.

Oglekļa masas daļa akmeņ-

oglēs ir 75...91,5%. Taču ap

9/10 no šī elementa akmeņoglēs
ir dažādu, galvenokārt ciklisku

organisku savienojumu veidā,
šie savienojumi satur arī H, 0,
N, S. Neorganisko piemaisījumu
(pelnu) masas daļa ir vairāki

procenti. Mitrums parasti ir 2...

3 %.
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Akmeņogļu koksēšanas

mērķis ir iegūt augstvērtīgu
koksu metalurģijas vajadzībām.
Tādu koksu var iegūt tikai no

noteiktas kvalitātes bagātinātām

oglēm.
Puskoksēšanas mērķis ir

iegūt pēc iespējas vairāk ogļu
primārās destrukcijas produkta-
darvas, kas ir izejviela medika-

mentu, krāsvielu un citu orga-

nisko vielu sintēzei. Puskoksē-

šana ir arī kurināmā racionālas

izmantošanas piemērs, jo tiek

sadedzināts citur neizmantoja-
mais atlikums -puskokss.

Lai iegūtu koksu, temperatūru paaugstina līdz 1000 °C.

Tādējādi turpinās organisko vielu sadalīšanās un gāzu veido-

šanās.

Kad koksēšanas process ir beidzies, tad kvēlojošo koksu ar

speciālu mehānismu no kameras izbīda vagonā un aizved uz

dzēšanas torni. Tur to aplej ar ūdeni. Kamerā tūliņ iekrauj
jaunu akmeņogļu porciju.

Produkts. Kokss vai puskokss. Koksu galvenokārt izlieto

metalurģijā, tas noder arī par kurināmo. Koksa elementsastāvs

masas daļās ir šāds: C 97 %, H 0,4 %, O 0,6 %, S 1 %, N 1 %.

Puskokss metalurģijai nav derīgs, to lieto kalcija karbīda ražo-

šanā vai par kurināmo.

Blakusprodukti. Nokoksēšanas kameras izplūst gaistošas
vielas, kas satur 85... 130 g/m3 darvas vielu, 20...40 g/m3

benzola, ap 10 g/m3
amonjaka, 200...300g/m

3 ūdens tvaika,

6...30 g/m3 sērūdeņraža. Pāri palikušās gāzes sastāvs tilpum-
daļās vidēji ir šāds: 53 % H

2,
23 % CH

4, 12 % N
2, 7 % CO,

2,5 % C0
2,

2 % C 2H
4, 0,5 % 0

2
. To daļēji sadedzina koksēšanas

baterijā kanālos starp kamerām. No šīs gāzes iegūst arī

ūdeņradi amonjaka ražošanai. Tā noder arī citām sintēzēm.

No darvas ūdens ar kaļķu suspensiju iegūst amonjaku.
Parasti to ievadaSērskābē, un tā tiek ražots amonija sulfāts, ko

lieto par minerālmēslojumu.
Darva satur ļoti vērtīgus organiskos savienojumus. Tos lieto

krāsvielu, smaržvielu, sprāgstvielu, medikamentu ražošanā.

Darvas sākotnējā pārstrāde shematiski ir parādīta 6.22. attēlā.

6.22. att. Akmeņogļu darvas pārstrādes shēma.

6. dala
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6.11.2. Naftas destilēšana

Izejviela. Nafta, no kuras ir izdalītas gāzes (CH4,
C 2H

6,

C
3Ho, C

4
Hj

0
) un petrolēteris, kas satur ogļūdeņražus ar 5 un

ļi ninm; nm6 Oglekļa atomiem.
_ _ . ..

Process. Naftu uzkarsē cauruļkrasnis un ievada destilacijas
jeb rektifikācijas kolonnā (6.23. att.), kurā tā sadalās frakcijās,
No dažādām kolonnas vietām izvada benzīna, ligroīna, petro-

lejas, solāreļļas frakcijas. Pāri paliek mazuts.

Mazutu uzkarsē cauruļkrāsm un ievada citā destilācijas

(rektifikācijas) kolonnā, kurā spiediens ir tikai 8... 10,5 kPa (ap
0.1 atm). No šīs kolonnas izvada dažādas smēreļļas, un pāri
'

i- i

paliek gudrons. .
Produkti un to lietošana. Galvenās naftas destilācijas

frakcijas ir šādas:

1) benzīns (vieglais benzīns - virš. temp. 40... 100 °C un

smagais benzīns - virš. temp. 100... 180 °C). Tas sastāv no ogļ-

ūdeņražiem, kuru molekulās ir 6-11 oglekļa atomi. Lieto par

degvielu, bet oktānskaitlis ir tikai 30-45. Tāpēc lielu daļu šī

benzīna pārstrādā krekinga vai riforminga procesā;

Nafta ir eļļains šķidrs deg-
izraktenis. Tā sastāv no daža-

diem ogļūdeņražiem (piemaisi-
jumu veidā tajā ir arī daži citi

organiski savienojumi). Nafta

Parasti ir tumši zaļganbrūnā

™;
™

krāsaina. Gaismā nafta fiu-

orescē.

Naftas c ementsastavs ir

šāds c_ B0 88 H _ 10
...

14%. 0 -0.1...7%, s-0.01...
5 %.

J.a naftā pārākumā ir

S'' ""rES
nafta ir Pensilvānijā (ASV). Bet,
ja tajā pārākumā ir cikloaikāni,
£Ito1 t0 sauc par naftēnu naftu.

Tada nafta ir, piemēram. Azer-
baidžāņa.

6.23. att Naftas destilācijas iekārtas shēma:

1, 6 - cauruļkrāsns; 2 - kolonna destilācijai atmosfēras spiedienā; 3, 5, 9 - dzesinātāji;

4,8- kondensatori; 7-kolonna destilācijaivakuumā.

6. dala
9
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Nafta ir bijusi pazīstama
jau sirmā senatnē. Šumērā, Asī-

rijā, Bābelē to lietoja gaismek-

ļos, par konservēšanas līdzekli

un līmvielu. Apmēram no 400.

gada destilētu naftu, t.s. "balto

naftu" (benzīnu, petroleju) lie-

toja degbultās. Viduslaikos naftu

sāka saukt par petroleju (no
grieķu petra - klints un latīņu
oleum - eļļa). Tagad tā sauc

vienu no naftas destilācijas

frakcijām.

lekšdedzes dzinēju deg-
vielai ļoti svarīgs raksturojums ir

oktānskaitlis. Jo lielāks ir šis

skaitlis, jo mazāka tieksme ir

degvielai motora cilindrā deto-

nēt. Oktānskaitļa skalu sastāda,
normālam heptānam dodot šī

skaitļa nulles vērtību un izooktā-

nam -vērtību 100:

CH
3(CH2) 5

CH
3

oktānskaitlis ir 0

CH
3

I
CH,—C—CH,—CH—CH3

I I
CH

3
CH

3

oktānskaitlis ir 100

Degvielai oktānskaitli nosa-

ka, salīdzinot tās tieksmi deto-

nēt ar tieksmi detonēt maisīju-
mam, kurš sastāv no u-heptāna
un izooktāna. Ja detonēšanas

tieksme ir vienāda, tad degvie-
las oktānskaitļa vērtību norāda

izooktāna tilpumdaļa (procentos)

//-heptāna un izooktāna maisī-

jumā.

Naftu destilējot, iegūtās
benzīna frakcijas masas daļa ir

tikai 5...20%. Turklāt oktān-

skaitlis šim benzīnam ir mazs

(34...45).Tāpēc naftas destilāci-

jas frakcijas krekē 500...600°C
temperatūrā. Tā iegūst benzīnu

ar ievērojami augstāku oktān-

skaitli. Savukārt degvielu, kuras

oktānskaitlis ir 85...95, iegūst
riformingā. Tā sauc benzīna frak-

cijas apstrādi ar ūdeņradi 500°C

temperatūrā un 1...SMPa spie-
dienākatalizatora (Pt + Re vai

arī MoQ
3,

CoO un Cr
2

Q
3

maisī-

jums) klātbūtnē.

2) petroleja (virs. temp. 180...240 °C). Tā sastāv no ogļ-
ūdeņražiem, kuru molekulās ir 10-14 oglekļa atomi. lieto

apgaismošanai, par degvielu un izejvielu krekingam;
3) solāreļļa (virš. temp

:
240...360 °C). Tā sastāv no ogļ-

ūdeņražiem, kuru molekulas ir 11-20 oglekļa atomi. Lieto par

dīzeļdegvielu vai pārstrādā krekingā;
4) smēreļļas. To īpašības (viskozitāti paaugstinātā tempera-

tūrā v. c.) uzlabo, pievienojot dažādas piedevas.

6.11.3. Katalītiskāis krekings

Izejviela. Petroleja, solāreļļa.
Palīgmateriāls. Katalizators. Par katalizatoru lieto sasmal-

cinātus alumosilikātus mAl
2
0

3
*nSi0

2.

Process. Naftas produktu sajauc ar katalizatoru. Šajā maisī-

jumalielas ogļūdeņražu molekulas 500... 600 °C temperatūrā un

0,5...0,8 MPa (5...8 atm) spiedienā šķeļas. Tādā veidā līdz

65...70 %no izejvielām pārvēršas par benzīnu.

Katalizators diezgan ātri pārklājas ar oglekli un līdz ar to

kļūst neaktīvs. Tāpēc to pārvieto pa noslēgtu ciklu, kurā ietilpst
arī reģenerators. Tajā oglekli ar karstu gaisu izdedzina

(6.24. att.). Krekinga produktus vada uz rektifikācijas kolonnu.

Produkts. Kataiītiskā krekinga benzīns un gāzes.
Lietošana. Degviela, izejviela organisko savienojumu sin-

tēzēm.

6.24. att. Shēma katalītiskā krekinga iekārtai ar katalizatora pneimo-
transportu:

1,3- separatori;2 - reģenerators; 4 - reaktors,
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6.12. Organisko vielu ražošana

6.12.1. Acetilēns

1. Metāna pir olize elektriskajā lokā

Izejviela. Dabasgāze. Tā sastāv gandrīz tikai no metāna

CH
4.

'

Process. Dabasgāzei plūstot caur elektrisko loku « 1500 °C

temperatūrā, rodas acetilēns un ūdeņradis:

2CH
4

-> HCsCH + 3H
2

Plūsmas ātrumam ir jābūt tādam, lai gāze atrastos augst-

temperatūras zonā ne ilgāk kā 3...13 milisekundes. Ja to

6.25. att. Acetilēna iegūšana no kalcija karbīda:

1 - karbīda tvertne; 2 - automātiskais slēgs; 3 - karbīda starptvertne; 4, 6 - gliemežveida

transportieris;5- acetilēna ģenerators; 7- dzesētājkolonna;8 - nostādinātājs; 9- sūknis.

6. dala
s
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neievēro, acetilēna iznākums samazinās. Tūliņ pēc atrašanās

augsttemperatūras zonā gāzu maisījumu strauji atdzesē līdz

80...90 °C, iesmidzinot tajā ūdeni. Ja atdzesēšana nenotiek

pietiekami ātri, tad acetilēns sāk sadalīties un rodas kvēpi. No

gāzu maisījuma ap 1,8 MPa (18 atm) spiedienā acetiiēnu izdala,
to izšķīdinot ūdenī. Spiedienu pēc tam samazinot, no šķīduma
izdalās gāze, kurā acetilēna tilpumdaļa ir 98 %.

2. Kalcija karbīda reakcija ar ūdeni

Izejvielas. Kalcija karbīds CaC
2,

ūdens H
2
O.

Process. Kalcija karbīdu slāpekļa atmosfērā transportē uz

acetilēna ģeneratoru 5 (6.25. att.). Uz ģeneratora augšējā

plaukta to aprasina ar nelielā pārākumā ņemtu ūdeni:

CaC
2 + 2H

2
0 -+ Ca(OH)2 + HC=CH

Rotējoša maisītāja lāpstiņas reakcijas maisījumu pārbīda uz

ģeneratora zemākiem plauktiem. No ģeneratora apakšējās

daļas kalcija hidroksīdu izvada ar gliemežveida transportieri.
Acetiiēnu kolonnā 7 atdzesē un attīra no putekļiem ar ūdeni.

Produkts. Acetilēns. To pilda tērauda balonos, kuros atro-

das ar acetonu piesātināts silikagels. Acetilēns šķīst acetonā.

Minētais balonu pildījums ir nepieciešams, lai novērstu paaug-

stinātā spiedienā iespējamo acetilēna sadalīšanos par oglekli

(kvēpiem) un ūdeņradi. Tāda sadalīšanās noris ar sprādzienu.
Lietošana. Acetiiēnu lieto par izejvielu daudzu organisku

savienojumu sintēzē. No tā iegūst acetaldehīdu, etiķskābi, ace-

tonu, dihloretānu, vinilhlorīdu, vinilēterus, vinilesterus, kapro-
laktāmu, hloroprēnkaučuku un citus vērtīgus materiālus.

Blakusprodukti. legūstot acetilēnu no dabasgāzes, rodas

arī ūdeņradis, ko izmanto dažādās sintēzēs. Ja izejviela ir

kalcija karbīds, tad bez acetilēna iegūst arī dzēstos kaļķus. Tos

lieto celtniecībā vai rūpnieciskajā ķīmijā par lētubāzisku vielu.

6.12.2. Metanols

Līdz 20. gs. trīsdesmitajiem

Sakārt nTTrv
UJe

Ēs9a

ka

e

s

radās koksnes sausajā' pār-
tvaicē. Tāpēc to sauc arī par

koka spirtu.

Izejviela. Gāzu maisījums, kurā ūdeņraža H
2

un oglekļa
oksīda CO tilpumdaļu attiecība ir 2...2,2. Maisījums ir jāattīra
no katalizatora indēm: C0

2,
H

2S, H
2O, sēru saturošiem orga-

niskiem savienojumiem.
Palīgmateriāls. Katalizators. Tas sastāv no Cr

2
0

3
un ZnO

ar CuO un MnO piemaisījumiem.
Process. Metanola sintēzes apstākļi ir līdzīgi amonjaka

sintēzes apstākļiem. Gāzu maisījumu 5...35 MPa spiedienā un

380...420 °C temperatūrā ievada kontāktaparātā, kur šis

maisījums plūst caur katalizatora slāni. Noris reakcija:

CO + 2H
2

-> CH
3
OH

6. dala
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Gāzu maisījums ir kontaktā ar katalizatoru 10...20 s, un

šajā laikā 15 ...20 % no izejvielām pārvēršas par metanolu. Kad

no kontaktaparāta izplūstošās gāzes atdzesē, metanols konden-

sējas. Neizreaģējušajām gāzēm pievieno svaigu CO + 2H
2

maisī-

jumu, uzkarsē un atkal ievadakontaktaparāta. Kontaktaparāts
ir izgatavots no tērauda, kas ir leģēts ar hromu un molibdēnu.

Tāds aparāta sienu sastāvs novērš metāna veidošanos, kas ir

iespējama, norisot šādām reakcijām:

CO + 3H
2
- CH

4
+ H

2
O

CH
3
OH + H

2
- CH

4
+ H

2
O

Produkts. Metanols CH
3
OH. Tā ir ārkārtīgi indīga viela.

Jau 5... 10ml iedzerta metanola padara cilvēku aklu, bet 30 ml

šīs vielas ir nāvējoši.
Lietošana. Metanolu lieto par labu šķīdinātāju laku un

krāsu rūpniecībā, bet ierobežojumus rada metanola indīgums.
Galvenokārt metanolu izmanto dažādu organisku vielu sintē-

zēm. No metanola iegūst formaldehīdu, metilesterus (metilmet-
akrilātu, dimetiltereftalātu, dimetilsulfātu v. c.) un plastmasas
uz akrilskābes bāzes.

6.12.3. Etanols

1. Alkohola (spirta) rūgšana

Izejvielas. Ogļhidrāti (cukurvielas). Tās var būt dažādu

pārtikas produktu (ogu, augļu) sastāvdaļas. Ja graudos un

kartupeļos esošā ciete hidrolizējas, rodas glikoze, kas noder

raudzēšanai. Koksnes celulozi apstrādājot ar skābi, arī iegūst

glikozi. Raudzēšanai izmantoarī dažuražošanas procesu atkri-

tumus. Piemēram, cukurrūpniecībā radušos melasi, celulozes

ražošanā radušos sulfītatsāļņus var Metot par izejvielām eta-

nola iegūšanai.

Palīgmateriāls. Raugs.

Process. Rauga sēnītes izdala fermentu, ko sauc par zimāzi.

Šī fermenta ietekmē no glikozes rodas etanols un oglekļa
dioksīds:

C 6H
12
0

6
- 2C

2
H

S
OH + 2C0

2

Process noris rūgšanas tvertnēs 25... 30 °C temperatūrā.

legūst masu, kas satur līdz 18 % etanola. To pārstrādā desti-

lēšanas (rektifikācijas) kolonnās. Etanolu izvada no pēdējās
kolonnas augšdaļas. Rektifikācijas procesā tas ir attīrīts arī no

augstākajiem alkanoliem (augstākajiem spirtiem, fūzeļiem),
kas kā piemaisījumi rodas rūgšanas procesā. legūst 94 %
etanolu.

Produkts. Etanols. Modificētos rūgšanas procesos iegūst
alu, vīnu.

Alkoholiskā rūgšana ir

bijusi pazīstama jau sirmi

senatnē. Summāro reakcijas

vienādojumu

ū
6H,A->2Ca 2

+2C
2

H
5
0H

1815. gadā noskaidroja Gē-Li-

saks.

c
- .

Q
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Lietošana. Alkoholisko dzērienu pagatavošanai. Ja ir

paredzēta lietošana mājsaimniecībā par degvielu, tad etanolam

pievieno 2,5 % metanola un 1 % piridīna bāzes, un tas kļūst

nederīgs dzērienu pagatavošanai. Lieto arī par šķīdinātāju.
Blakusprodukti. Oglekļa dioksīds C0

2. Augstākie alkanoli

(fūzeļi). Izrūguši masa, kas pēc etanola izdalīšanas noder par

lopbarību. Raugs, ko arī var lietot lopu barošanai.

2. Etilēna hidratēšana

Izejviela. Etilēns H
2
C =CH

2.
Ūdens H

2
O.

Palīgmateriāls. Katalizators. Par katalizatoru lieto

fosforskābi H
3
P0

4,
ko uzlej uz silikagela vai aktīvās ogles.

Process. Etilēnu turbokompresorā 1 (6.26. att.) saspiež līdz

8 MPa (80 atm), sajauc ar ūdeni, siltumapmainītājā 3 un pēc

6.26. attEtanola ražošana no etilēna:

1,2- turbokompresori; 3 - siltumapmainītājs; 4 - cauruļkrāsns; 5 - reaktors; 6, 8, 11 - sepa-

ratori; 7, 12, 14 - kondensatori; 9 - skruberis; 10 - drosele; 13, 15 - rektifikācijas kolonnas;

16
-ūdens attīrīšana.

6. dala
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tam cauruļkrāsnī 4 uzsilda hdz 280...330°C un ievada ar

katalizatoru pildītā reaktorā 5. Tajā noris etilēna hidratācija:

H
2
C= CH

2
+ H

2
O - CH

3
CH

2
OH

No reaktora plūstošās gāzes un tvaiki nes sev līdz arī fos-

forskābes tvaikus no katalizatora. Tos neitralizē, izsmidzinot

gāzu plūsmā nātrija hidroksīda šķīdumu. Separatorā 6 atdala

katalizatora piemaisījumus. Pēc tam gāzes atdzesē siltum-

apmainītājā 3 un kondensatorā 7. Radušos etanola ūdens šķī-
dumuatdala separatorā 8. Gāzes no etanola tvaikiem atmazgā
skruberī 9 un ar cirkulācijas turbokompresoru 2 atkal ievada

sintēzes ciklā. Etanola šķīdumu caur droseli 10 vada uz

zemspiediena separatoru 11, kur atdala izšķīdušo gāzi, ko

izmanto par kurināmo. No separatora 11 šķīdums, kurā etanola

masas daļa ir 15 %, kā arī dažādi piemaisījumi (dietilēteris,
acetaldehīds, mazmolekulārie etilēna polimerizācijas produkti)
tiek aizvadīts uz rektifikācijas kolonnām 13 un 15. No rekti-

fikācijas kolonnas 15 apakšdaļas izplūst ūdens, kuru attīra

jonītu iekārtā 16. Pēc tam to ievada atpakaļ sintēzes ciklā un

skruberī 9. No kolonnas 13 augšdaļas caur kondensatoru 12

izvada dietilēteri, no kolonnas 15 augšdaļas caur kondensatoru

14- etanolu.

Produkts. Etanols.

Lietošana. Labs šķīdinātājs. Raķešu dzinēju degviela. Izej-
viela etilēteru un etilesteru ieguvei, acetaldehīda, etiķskābes,
hloroforma ražošanai. Lieto arī medicīnā.

Blakusprodukti. Gāzes, ko sadedzina cauruļkrasns kur-

tuvē. Dietilēteris.

6.12.4. Formaldehīds

Izejvielas. Metanols CH
3
OH. Gaiss. Metanolamir jābūt ļoti

tīram.

Palīgmateriāls. Katalizators (vara siets vai ar sudrabu pār-
klāts pumeks).

Process. Caur metanolu burbuļojot gaisu, iegūst metanola

tvaiku un gaisa maisījumu. Metanola tilpumdaļai tajā jābūt
lielākai par 34,7 %. Ja metanola tilpumdaļa ir mazāka, tad

iegūtais maisījums sprāgst. Maisījumu uzkarsē līdz 550...600 °C

un ievada reaktorā, kurā atrodas katalizators. Kontakts ar

katalizatoru ilgst 0,01...0,03 sekundes. Šajā laikā ap 45 %

metanola dehidrogenējas, bet ap 55 % -oksidējas:

CH
3
OH -» HCHO + H

2
- 85,3 kJ

CH
3
OH + 0,50

2
- HCHO + H

2
O + 156,3 kJ

Reakcijas maisījumu atdzesē un formaldehīdu absorbē ar

ūdeni.

6» dala
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Produkts. Formaldehīda ūdens šķīdums, kurā formalde-

hīda masas daļa ir ap 40 %. To sauc par formalīnu.

Lietošana. Formalīnu lieto dezinfekcijai, anatomisku pre-

parātu konservēšanai, polimēru ražošanā (fenolformaldehīd-
sveķi, karbamīdformaldehīdsveķi, melamīnformaldehīdsveķi),
kā arī heksametilēntetramīna (urotropīna), pentaeritrīta un

citu organisko vielu iegūšanai.

6.13. Virsmaktīvo vielu ražošana

Virsmaktīvās vielas sama-

zina ūdens virsmas spraigumu,
šo vielu elementārobjekti var

sastāvēt no joniem, bet tie var

būt arī molekulas. Ja elementār-

objekti sastāv no joniem, tad

viens no šiem joniem satur

samērā lielu hidrofobo ogļūdeņ-
raža atlikumu. Atkarībā no šī

jona lādiņa izšķir anjonu (ne-

gatīvs lādiņš) un katjonu (pozi-
tīvs lādiņš) virsmaktīvās vielas.

Ja elementārobjekts ir molekula,
tad tās sastāvā ir stipri polāras

grupas.

6.13.1. Anjonu virsmaktīvās vielas

1. Ziepes
Izejvielas. Tauki vai augu eļļas (taukskābju un glicerīna

esteri). Nātrija hidroksīds NaOH.

Palīgmateriāls. NaCl.

Process. Taukiem pa porcijām lej klāt 30...40 % NaOH

šķīdumu un maisījumu uzsilda līdz 60 °C. Tauki nātrija hidr-

oksīda šķīdumā nešķīst, tāpēc sākumā reakcija noris lēni:

CH
2
—O—CO—R CH

2
—OH

I I
CH—O—CO—R + 3NaOH - CH—OH + 3R—COONa

I I
CH

2
—O—CO—R CH

2
—OH

Kadreakcijas masā ir jau ap 20 % ziepju, izveidojas emulsija
un reakcijas ātrums pieaug. Maisījuma karsēšanu intensificē,

un tālākā pārziepošanās noris viršanas temperatūrā. Visā

procesa norisē nātrija hidroksīdamjābūt 0,2... 0,3 % pārākumā,
lai nerastos taukskābes. Process ilgst vairākas stundas. Pēc

tam reakcijas maisījumā ievada nātrija hlorīda šķīdumu, kurā

NaCl masas daļa ir 25 %. Atdziestot izveidojas divi slāni.

Apakšējais ir ūdens šķīdums, virs kura atrodas ziepju slānis.

Produkts. Ziepes.
Lietošana. Mazgāšanas līdzeklis. Ūdenī tas rada bāzisku

reakciju, bet nemazgā cietā ūdenī. Bioķīmiski ziepes viegli
noārdās.

2. Otrējie alkilsulfāti

Izejvielas. Alkēni (olefini) ar 8... 18 oglekļa atomiem

molekulā un divkāršo saiti vienā molekulas galā (a stāvoklī).

Koncentrēta sērskābe H
2
S0

4.

Process. Alkēnu maisījumā « 5°C temperatūrā ievada

sērskābi. Apmēram 5... 15minūšu laikā noris reakcija:

R—CH =CH
2

+ H
2
S0

4
- J^CH—O—S0

3
H

H
3
C

6. dala
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Neitralizējot ar 20 % NaOH šķīdumu, iegūst sāļus - nātrija
alkilsulfatus.

Produkts. Nātrija alkilsulfāti.

Lietošana. Mazgāšanas un tīrīšanas līdzekļi.

3. Alkilarilsulfonāti

Izejvielas. Alkilarēni, kuru alkilgrupā ir no 8 līdz 14 oglekļa
atomiem. Oleums H

2
S0

4
xS0

3.

Process. Alkilarēniem pievieno oleumu, un 10...25 °C tem-

peratūrā dažu stundu laikā noris reakcija:

R—C
6
H

5
+ S0

3
- R—C

6
H

4
—S0

3
H

Neitralizēšanai lieto NaOH ūdens šķīdumu, un tādējādi iegūst

nātrija alkilarilsulfonātus.

Produkts. Nātrija alkilarilsulfonāti R—C
6
H

4
—S0

3
Na. Ļoti

labi šķīst ūdenī.

Lietošana. Tie ir dažāda tipa mazgāšanas līdzekļi, kas

mazgā arī cietā ūdenī. Vārīšana neizraisa sadalīšanos. Taču

bioķīmiski tie lēni noārdās.

6.13.2. Katjonu virsmaktīvās vielas

Izejvielas. Augstākie alkenoli (spirti) ar 10-18 oglekļa ato-

miem molekulā. Koncentrēta sālsskābe. Metilhlorids CH
3
CI.

Dimetilamīns HN(CH
3
)
2. Nātrija hidroksīds.

Palīgmateriāls. Katalizators ZnCl
2.

Process. Apmēram 130 °C temperatūrā vairāku stundu

laikā no alkenoliem iegūst atbilstošus alkilhalogenīdus:

R—OH + HCI R—Cl + H
2
O

Alkilhalogenīdiem pieliek dimetilaminu HN(CH
3
)
2

un nāt-

rija hidroksīdu.Maisījumu silda līdz viršanas temperatūrai, un

8... 10 stundu laikā noris šāda reakcija:

R—Cl + HN(CH3
)
2

+ NaOH -* R—N(CH
3
)
2

+ NaCl + H
2
O

Trešējos amīnus R—N(CH
3
)
2

izšķīdina etanolā, pieliek
metilhlorīdu CH

3
CI un silda 60...90 °C temperatūrā. Dažu

stundu laikā izveidojas tetraalkilamonija hlorīds:

R—N(CH3 )2 4- CH
3
CI -> [R—N(CH3 )3]

+ Cr

Produkts. Tetraalkilamonija hlorīdi, kuriem radikālī R ir

10-18 oglekļa atomi.

Lietošana. Mazgāšanas spējas ir mazas. Lieto galvenokārt

tekstilrūpniecībā par palīgvielām krāsošanas procesos.

Latvijā nav organisko pa-

matvielu sintētiskās ražošanas

rūpnīcu. Olainē zinātnes un ražo-

šanas apvienībā "Biolar" un ra-

žošanas apvienībā "Latvbio-

farm", kā arī Rīgā Zinātņu
akadēmijas Organiskās sintēzes

institūta Eksperimentālajā rūp-
nīcā ir koncentrēta smalkā

organiskā sintēze. Te ražo medi-

kamentus, fermentus, kā arī

citas bioloģiski aktīvas vielas.

Mazgātspēja izskaidrojama
šādi. Virsmaktīvās vielas ele-

mentārobjektu hidrofobās daļas
saistās ar netīrumu daļiņām. Lā-

dētā elementārobjektu daļa vai

polārās grupas irvērstas uz āru.

Tās hidratājas, izveidojot ap ne-

tīrumu daļiņām ūdens molekulu

apvalku, un netīrumu daļiņas pēc
tam viegli pāriet šķīdumā.

Virsmaktīvām vielām, kuras

lieto mazgāšanas līdzekļos, ne-

drīkst būt nepatīkama smaka.

Lai ilgstoši nepiesārņotu apkār-
tējo vidi, tām ir bioķīmiski viegli
un ātri jānoārdās.

Mazgāšanaslīdzekļos virsm-

aktīvām vielām pievieno smarž-

vielas un krāsvielas. Turklāt

sintētisko mazgāšanas līdzekļu
sastāvā vēl ietilpst balinātāji,
kuri satur ūdeņraža peroksīdu
(NaßŪ

2
-jrH

2
0

2
-xH

2
0. NaC0

3
x

x*H
2
0

2-/H 2
0, Na

4
P

2
0

7
x

xH
2

0
2
-/H

2
0), un optiskie bali-

nātāji (triazols, benzidīnsuifoni,
aminokumarīni. aroilstilbēni

v.c). Optiskie balinātāji absorbē

saules gaismas ultravioleto sta-

rojumu un izstaro zilu gaismu
(tādējādi kopā ar auduma dzel-

tē nīgumu veidojas baita krāsa).

Mazgāšanas līdzekļos ir arī 2...

3% karboksimetilceluiozes, kas

kavē disperģēto netīrumu daļiņu
atpakaļnosēšanos uz mazgājamā
materiāla.Tiem pievieno arī fer-

mentus, kas sadala netīrumu ol-

baltumvielas.

6. dala
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6.13.3. Nejonogēnās virsmaktīvās vielas

Sintētiskos mazgāšanas tf-

dzekļus izgatavo šķidrumu, pastu
un pulveru veidā. Pulveru priekš-

papīra L?.'
ka tOS ™

Izejvielas. Alkilkarbonskābes R—COOH, alkanoli R—OH

vaialkilfenoli R—C
6
H

4
—OH. RadikālīR ir 12-18 oglekļa atomi.

Etilēnoksīds CH
2
—CH

2.

O

Palīgmateriāls. NaOH šķīdums.
Process. Izejvielām reaktorā pievieno 0,5 % NaOH šķīdumu

un 140...150 °C temperatūrā maisījumā ievada etilēnoksīdu.

Vairākas etilēnoksīda molekulas izveido virkni, kas pievienojas
alkanolam (alkilkarbonskābei, alkilfenolam), veidojot šādus

savienojumus:

R—OH + nCH
2
—CH

2
- R—O—(CH

2
—CH

2
—O—)„H

O

Etilēnoksīda molekulu skaits n ir no 4 līdz 20.

Produkts. Oksietilētie alkanoli (alkilkarbonskābes, alkil-

fenoli).
Lietošana. Mazgāšanas līdzekļi. Labas mazgatspejas, arī

cietā ūdenī. Bioķīmiski noārdāslēni.

Celuloze veido augu šunap-
valkus. Bez celulozes augi satur

vēi arī lignīnu un hemicelulozi.

citS
S

3^Gandrīz tikaTmi
celulozes sastāv kokvilna, džuta,

kaņepāju šķiedra. Koksnē ir

40...50% celulozes, 25...35%

lignīna un 15...20%hemicelulo-

CelufozeTijguv'es O%£IFZ

visus citus komponentus.' izņe-
mot celulozi.

6.14. Lielmolekulāro savienojumu ražošana

6.14.1. Celuloze

1. Sulfītmetode

Izejvielas. Mazsveķainas koksnes skaidas. Lieto galveno-
kārt egles koksni. Kalcija hidrogēnsulfīta Ca(HSO

3
)
2

šķīdums,
kas satur vēl arī3...10 % S0

2.
To iegūst, S0

2
ievadot tornī, kas

ir pildīts ar kaļķakmeni, un torņa saturu no augšas aprasinot
ar ūdeni:

S0
2

+ H
2
O <± H

2
S0

3

CaC0
3

+ 2H
2
S0

3
-» Ca(HSO

3
)
2

+ H
2
O + C0

2

Palīgmateriāls. Ūdens.

Process. Koksnes skaidas ievieto skābes izturīgā autoklāvā,

kura tilpums ir 200...400 m 3. Autoklāvā iepilda arī kalcija

hidrogēnsulfīta šķīdumu un pēc tam 8... 24 stundas karsē

135... 150 °C temperatūrā un 0,6...0,7 MPa (6...7 atm) spie-
dienā. Procesu pabeidz, autoklāvā saturu izlaižot kamerā ar

filtrējošu grīdu. Celuloze tā tiek atdalīta no šķīduma, ko ražo-

šanā sauc par sulfītatsālni. Tad celulozi mazgā ar ūdeni, uz

sieta atūdeņo un žāvē.

Produkts. Celuloze.

Blakusprodukts. Sulfītatsālnis. legūstot 11 sausas celulo-

zes, rodas 10...12 t sulfītatsāļņa, kurā sausnes masas daļa ir

8. daļa
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9... 12 % (no tās ap 2,4 % ir ogļhidrāti). Ogļhidrātus pārraudzē
etanolā vai arī izmanto lopbarības rauga iegūšanai. Atlikumu

pēc rauga atdalīšanas ietvaicē, līdz sausnes masas daļa sa-

sniedz 50 %, un lieto par veidņu zemes saistvielu metālliešanā.

2. Sulfātmetode

Izejvielas. Koksnes skaidas, salmi, niedras. Šķīdums, kura

vienā litrā ir 22 gNa
2S, 4 gNa

2
S0

4,
15 gNa

2
C0

3, 60 gNaOH.

Ražošanā to sauc par "balto sārmu". Nātrija sulfāts Na
2
S0

4.

Palīgmateriāls. Ūdens.

Process. Tērauda autoklāvos iepilda izejvielas un 5...6

stundas karsē 160... 170 °C temperatūrā un 0,7... 1,0 MPa

(7... 10atm) spiedienā. Lignīns, hemicelulozes, sveķvielas pār-
iet šķīdumā un izveidojas "melnais sārms". Procesu beidzot,
celulozi atdala no "melnā sārma". Pēc tam celulozi mazgā ar

ūdeni, uz sieta atūdeņo un žāvē.

"Melnajā sārmā" organisko vielu un minerālvielu masas

daļa ir 10... 15 %. To ietvaicē, sajauc ar nātrija sulfātu un

sārma reģenerācijas katla kurtuvē sadedzina. Nātrija sulfāts

reducējas līdz sulfīdam:

Na
2
S0

4
+2C -> Na

2
S + 2C0

2

Radies oglekļa dioksīds reaģē ar nātrija hidroksīdu:

C0
2

+ 2NaOH -* Na
2
C0

3
+ H

2
O

No kurtuves iztek kausējums (Na
2
S, Na

2
C0

3,
Na

2
S0

4, NaOH).
To šķīdinot ūdenī, iegūst "zaļo sārmu". Tas tiek apstrādāts ar

kaļķiem
Na

2
C0

3
+ Ca(OH) 2

-> CaC0
3

+ 2NaOH

legūst reģenerētu "balto sārmu", ko atkal izmanto celulozes

iegūšanai.
Lai iegūtu 11 celulozes, "melnā sārma" reģenerācijas pro-

cesā patērē 80... 120 kg nātrija sulfāta. No šīs vielas nosaukuma

tad arī cēlies šīs celulozes iegūšanas metodes nosaukums.

Produkts. Celuloze.

Lietošana. Celuloze ir visvairāk lietotais dabas polimērs.
Tā noder papīra ražošanai, mākslīgo šķiedru, plastmasu, celu-

loīda, sprāgstvielu (piroksilīna un dinamīta) un citu materiālu

iegūšanai.

Latvijā pēc sulfitmetodes celulozi ražo Slokas celulozes un

papīra kombinātā. Jaunciema, Juglas un Līgatnes papīr-
fabrikas izmanto citur ražotu celulozi.

6.14.2. Novolaki un rezols

Izejvielas. Fenols C 6H
S
OH. Formaldehīds HCHO. Lieto

40 % formaldehīdaūdens šķīdumu (formalīnu).

Plastmasa ir materiāls, kura

pamatsastāvdaļai - polimēram ir

pievienotas pildvielas, krāsvie-

las, plastifikatori, stabilizatori.

Izstrādājuma veidošanas laikā

platmasa ir šķidrā (viskozi te-

košā) stāvoklī, bet pēc tam sa-

cietē,saglabājot piešķirto formu.

6. dala
?



578

Pārākumā ņemts fenols ar

formaldehīdu sālsskābes klāt-

būtnē kondensējas, izveidojot

garas, savā starpā nesaistītas

lineāras polimērmolekulas (sk.

nodaļu "Sintētiskie lielmolekulā-

rie savienojumi").Šādus produk-
tus sauc par novolakiēm. To

krāsa ir no dzeltenas līdz brūnai.

Novolaki ir termoplastiski poli-
mēri. Tos pārvērš cietā materi-

ālā, pievienojot heksametilēn-

tetramīnu (urotropīnu).
Ja pārākumā ir ņemts form-

aldehīds un par katalizatoru

lieto amonjaka ūdens šķīdumu,
tad aromātiskie gredzeni tiek

saistīti ar dimetilēnēteragrupām
-—CH

2
—O—CH

2
— un rodas

rezols, kas ir termoreaktīva

plastmasa. Rezolu sildot, rodas

trīsdimensiju polimērmolekulas-

ciets materiāls, kas nešķīst
ūdenī un organiskajos šķīdinā-
tājos.

Palīgmateriāls. Sālsskābe HCI vai amonjaka NH
3

ūdens

šķīdums.

Process. Reaktorā 3 (6.27. att.) iepilda fenolu, formaldehīdu

(formalīnu) un sālsskābi (novolaku iegūšanai) vai amonjaka
ūdens šķīdumu (rezola iegūšanai). Siltumapmaiņas apvalkā
ievada tvaiku un reakcijas maisījumu uzsilda līdz 70...75 °C.

Sākas polikondensācija, kuras ātrumu regulē, reaktoraapvalkā
ievadot ūdeni un tādējādi reakcijas maisījumu dzesējot. Pro-

cesa beigās maisījums atkal ir jāsilda ar tvaiku. Kad maisījuma
blīvums sasniedz 1,17... 1,20 g/cm

3
,

tad pieslēdz vakuumu un

novolakus (rezolu) žāvē, uzsildot līdz 135... 140 °C. legūto

produktu izvada no reaktora un atdzesē.

Produkts. Novolaki vai rezols.

Lietošana. Rezolu sajauc ar pildvielām (koksnes miltiem,
celulozi, azbestu v. c). No iegūtās masas presējot veido vaja-

6.27. att Novolaku vai rezola iegūšanas iekārtas shēma:

1 - kondensators; 2-kondensēta tvertne; 3- reaktors ar maisītāju unsiltumapmaiņasapvalku.
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dzigo izstrādājumu. Paaugstinātā temperatūrā izstrādājums
sacietē. Tā tiek ražotas detaļas ar labām dielektriskām īpašī-
bām radiotehniskajai un elektrotehniskajai rūpniecībai. Japar

pildvielu lieto koka šķeltni, var iegūt arī kokskaidu plates.
Diemžēl šīs plates pamazām izdala formaldehīduun tāpēc nav

piemērotas dzīvojamo telpu apdarei.

6.14.3. Zemspiediena polietilēns

Izejviela. Etilēns H
2
C =CH

2.

Palīgmateriāli. Katalizatori (titāna tetrahlorīds TiCl
4

un

toetnalumīnijs AI(C
2
H

S
)

3
). Benzīns (virš. temp. 75...95 °C), ko

lieto par šķīdinātāju. Metanols CH
3
OH.

Fenolformaldehīda plast-
masu iegūšanas metodi laikā no

1905. gada līdz 1910. gadam iz-

strādāja L. H. Bakelends (1863—
1944). No 1882. gada līdz 1889.

gadam viņš bija profesors Ģente
un Briselē (Beļģijā), bet 1889.

gadā pārcēlās uz ASV. legūtās
fenolformaldehīda plastmasas
viņš nosauca par bakelītu.

6.28. att. Zemspiediena polietilēna ieguves iekārtas shēma:

1,2,3-maisītāji; 4 - reaktors; 5 - pilienu uztvērējs; 6 - dzesinātais; 7 - gāzu pūtējs; 8 - suspen-

sijas nodalītājs; 9 - granulators; 10- žāvētava; 11,14 - centrifūgas; 12,13,15 - maisītāji.

6. dala
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Process. Reaktorā 4 nepārtraukti ievada katalizatoru (1 %

suspensiju benzīnā) un 0,3...0,4 MPa (3...4 atm) spiedienā
etilēnu (6.28. att.). Maisījums pēc tam cirkulē pa noslēgtu

6. dala
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Ja termoreaktīvās piastma-
sas pēc sacietēšanas silda, tās

vairs nekļūst plastiskas (fenoi-
formaldehīda plastmasas). Tur-

mv»
Skār7oti

St

siid

a

o

S

t kS
plastiskas (polietilēna, poiivinii-

hlorīda, polistirola plastmasas),

iegūst 1
9

50 320 "c teCeratū'rā
un 150...300MPa (1500...
3000 atm) spiedienā. Polimēri-

zāciju ierosina skābeklis vai

izveidojas arī sānvirknēs ar 1-4

oglekļa atomiem. Zemspiediena

polietilēnam molekulas ir nesa-

zarotas, tāpēc tam ir nedaudz

lielāks blīvums.

kontūru: reaktors 4, dzesinātājs 6, reaktors 4. Ar dzesinātāju

6regulē temperatūru6o...Bo °C robežās. No reaktoranodalītājā
8 izvada suspensiju, kas satur 90... 185kg/m

3
polietilēna,

Polietilēns benzīnā nešķīst un tāpēc veido suspensiju. Centri-

fiīgāl4 Polietilēnu atdala no šķīdinātāja un maisītājos 12 un 13

ar metanolu no polietilēna izmazgā katalizatoru. Pec tam

polietilēnu žāvē "verdošā slānī" žāvētavā 10. Žāvēšana noris

slāpekļa atmosfērā, jo ar gaisu metanols var izveidot

sprāgstošu maisījumu. Procesa nobeigumā polietilēnu granulē.
Metanolu un katalizatorus reģenerē un lieto atkārtoti.

Produkts. Polietilēns ar vidējo relatīvo molekulmasu no

70 000 līdz 350 000. Tā blīvums ir 0,94...0,96 g/cm3
,

mīkst-

taP*«" temperatūra ap 120 °C.

Lietošana. Izgatavo plēves iepakojuma materiāliem, siltum-

nīcām. Lieto par elektroizolācijas materiālu. Ražo polietilēna
caurules, aparātu detaļas, sadzīves priekšmetus.

6.14.4. Polivinilhlorīds

Izejviela. Šķidrs vinilhlorīds H
2
C=CHCI.

Palīgmateriāli. Katalizators reakcijas ierosināšanai (ben-
zoilperoksīds, amonija persulfāts). Emulgators (želatīna, arēnu

un alkānu sulfoskābju nātrija sāļi). Koagulators (NaOH,
A1

2
(S0

4
)

3, NaCl). Ūdens.

Process. Reaktorā ar maisītāju (6.29. att.) pagatavo emul-

gatora un katalizatora ūdens šķīdumu un sajauc to ar šķidru
vinilhlorīdu. Izveidojas vinilhlorīda emulsija ūdenī. To uzsildot

līdz 45 °C, sākas vinilhlorīda polimerizācija. Process noris,

emulsiju maisot 35...70 °C temperatūrā, 0,5...0,8 MPa

(5...8 atm) spiedienā. Tas ilgst 40...60 stundas. Temperatūru
regulē, caur reaktora siltumapmaiņas apvalku sūknējot ūdeni

un tā aizvadot reakcijā izdalīto siltumu. Procesa beigās spie-
dienu samazina un tā izdala no maisījuma neizreaģējušo vinil-

hlorīdu. Polivinilhlorīda suspensiju koagulatorā 2 apstrādājot
ar koagulējošām vielām, izdala polivinilhlorīdu. Pēc filtrēšanas

vai centrifugēšanas to izmazgā un žāvē.

Produkts. Smalks polivinilhlorīda pulveris. Kļūst mīksts

aptuveni 70 °C temperatūrā. Blīvums 1,3... 1,4 g/cm3
.

Lietošana. No polivinilhlorīda izgatavo caurules, plēves,
plāksnes. To lieto par izolācijas materiālu elektrotehnikā. Ļoti

izturīgs pret ūdeni, sārmiem, neoksidējošām skābēm, ogļūdeņ-
ražiem. Uzbriest ogļūdeņražu hlorderivātos, šķīst cikloheksa-

nona. Grūti aizdedzināms.
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6.14.5. Kaučuks un gumija

1. Dabiskais kaučuks

Izejviela. Latekss. Tāsauc pienam līdzīgu sulu, kas tek no

iegriezumiem hevejas koka mizā. Latekss satur izoprēna

polimēru, kurā metilgrupas atrodas vienā virknes pusē (1,4-c/s

konfigurācija): (—CH2
—C=CH—CH

2
)
n.

Te n = 4000...10 000.

CH
3

Kaučuka iegūšana. Lateksam pieliek skudrskābi vai etiķ-
skābi. Noris koagulācija, un rodas kaučuks. To mazgā ar ūdeni,

saspiež starp rotējošiem veltņiem un žāvē.

Produkts. Kaučuks. Tas ir dzeltenā līdz brūnā krāsā. Kau-

čuks ir plastisks, bet mehāniski neizturīgs materiāls. Blīvums

0,94 g/cm
3. Šķīst ogļūdeņražos un to hloratvasinājumos.

Lietošana. Gumijas izstrādājumu ražošanai.

6.29. att. Polivinilhlorīda

iegūšanas iekārtas shē-

ma:

1 - reaktors; 2 - koagulators;
3 - vakuumfiltrs.

Aptuveni 2/3 kaučuka pa-

saulē iegūst sintētiski.

Latvijā sintētiskos polimē-
rus neražo, bet pārstrādā ieves-

tus materiālus. Lielākā plast-
masu izstrādājumu rūpnīca ir

Olainē. Plastmasu pārstrādes
iecirkņi vai cehi ir mašīnbūves,

aparātbūves, elektrotehnikas,
radiotehnikas un citos rūpnie-
cības uzņēmumos, kā arī būv-
materiālu kombinātos (Kaln-

ciemā, Sauriešos).

6. dala
L



582

2. Sintētiskais kaučuks

Izejvielas. Butadiēns H
2
C=CH—CH=CH

2.
Tam pievieno

25... 55 % stirola C 6H
S
—CH =CH

2
vai 25...35 % akrilskābes

nitrila CH
2
=CH—CN.

Palīgmateriāli. Kopolimerizācijas ierosinātājs, piemēram,
CH,
I
izopropilbenzola hidrogēnperoksīds C 6H

5
—C—O—OH. Emul-

gators. Ūdens. '
CH

3

Process. No šķidra butadiēna un stirola (akrilskābes nit-

rila), emulgatora un ierosinātāja pagatavo ūdens emulsiju. To

nepārtraukti maisa, un 5°C temperatūrā 0,1...0,2 MPa

(1 ...2 atm) spiedienā izveidojas latekss. Kopolimērā pārvēršas
60...70 %no monomēru daudzuma(sk. nodaļu "Sintētiskie liel-

molekulārie savienojumi").
Lateksu apstrādājot ar etiķskābi, noris koagulācija un

iegūst kaučuku. To mazgā ar ūdeni.

Produkts. Sintētiskais kaučuks.

Lietošana. Gumijas izstrādājumu ražošanai.

3. Gumija

Izejvielas. Kaučuks. Sērs. Pildvielas (kvēpi, kaolīns). Plasti-

fikatori jeb mīkstinātāji (stearīnskābe, vazelīns, parafīns, kolo-

fonijs). Krāsvielas.

Process. Gumijas komponentus sajauc un iegūst masu, ko

sauc par jēlgumiju. No tās veido izstrādājumus presējot, lejot,
masu izspiežot caur veidni vai arī apstrādājot ar valčiem.

Pēc tam izstrādājumus ievieto hermētiski noslēdzamos un

apsildāmos autoklāvos, kur karsē 130... 150 °C temperatūrā.
Noris vulkanizācija. Kaučuka makromolekulas tiek saistītas

savā starpā ar sēra atomiem, un izveidojas trīsdimensionālas

makromolekulas. Atkarībā no izstrādājuma biezuma un sa-

stāva vulkanizācija ilgst no 5... 12 min līdz 1... 2 stundām.

Produkts. Gumija. Mīkstā gumija satur 5... 10 % sēra, cietā

gumija -30...50 % sēra.

Lietošana. Izgatavo automobiļu riepas, konveijeru lentes,

gumijas apavus, cimdus, blīves un citus izstrādājumus. Vis-

elastīgāko gumiju iegūst no dabiskā kaučuka. No sintētiskā

kaučuka ražo gumijas izstrādājumus, kuri ir ļoti izturīgi pret
berzi, uz kuriem maz iedarbojas benzīns un eļļas, kuri ir

termiski izturīgāki par kaučuku.

6.15. Apkārtējā vide

Cilvēks dzīvo vidē, kas desmitiem tūkstošu gadu tikpat kā

nemaz nav mainījusies. Taču zemeslodes iedzīvotāju skaita

straujais pieaugums (6.1. att.) ir veicinājis rūpniecības, arī

6» dala
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rūpnieciskās ķīmijas strauju augsmi (6.1. tabula). Katram cil-

vēkam ir vajadzīga pārtika, apģērbs, dzīvoklis, dažādi materiāli

ikdienas dzīvei. Rūpniecībai un telpu apsildīšanai turklāt ir

vajadzīga enerģija, un arī enerģijas nesēju ieguve strauji aug

(6.2. tabula).

Izejvielas rūpnieciski pārstrādājot un enerģijas nesējus

sadedzinot, diemžēl rodasatkritumvielas. Kā izmeši tās nokļūst
gaisā, ūdenī, augsnē. Atmosfērā, piemēram, nemitīgi pieaug
C0

2,
S0

2,
slāpekļa oksīdu daudzums. Vides dabiskās pašattī-

rīšanās spējas vairs nav pietiekamas, lai šo vielu koncentrāciju
stabilizētu.

Oglekļa dioksīds C0
2,

kas papildus ieplūst atmosfērā, galve-
nokārt rodas, kurināmo sadedzinot. Kurināmais ir vajadzīgs ne

tikai rūpnieciskajai ķīmijai. Termoelektrocentrālēs to izmanto

elektroenerģijas ražošanai, tas ir nepieciešams arī telpu apsil-
dīšanai, transporta funkcionēšanai. Tādējādi gadu pēc gada
C0

2
saturs gaisā palielinās. 1960. gadā atmosfēra vidēji saturēja

315 miljondaļas, bet 1970. gadā jau 325 mūjondaļas C0
2,

un tā

daudzums turpina paātrināti augt. "Lecekts efekta" dēļ zemes-

lodes temperatūra paaugstināsies. Sāks kust ledi augstkalnos,
Grenlandēun Antarktīdā. Pasaules okeāna līmenis celsies, un

ūdens apklās lielu daļu cietzemes, arī gandrīz visu Latviju. Ko

darīt? legūt enerģiju atomreaktoros? Taču arī tas nav bez

briesmām, kā to jau parādīja Černobiļas avārija. Cilvēcei šajā

jautājumā ir jāizšķiras par konkrētu rīcību jau pavisam drīzā

laikā. Ja zemeslodes temperatūra sāks jūtami paaugstināties,

tad šo procesu vairs apturēt nevarēs.

Oglekļa dioksīds nav vienīgā viela, kas ieplūst atmosfērā,
kurināmo sadedzinot. Kurināmais vienmērsatur sēru, un tāpēc
rodas sēra dioksīds S0

2.
Gaisā tas pamazām oksidējas par S0

3,

un ar gaisa mitrumu veidojas H
2
S0

3
un H

2
S0

4. Gaisā nokļūst
arī slāpekļa oksīdi, no kuriem veidojas HN0

2
un HN0

3.
Ar

atmosfēras strāvojumiem šīs vielas tiek pārnestas lielos

attālumos, pat līdz 1000 km. "Skābais lietus" sāk līt apvidos,
kuros rūpniecības un termoelektrocentrāļu tikpat kā nav. Šāda
lietus ūdens pH ir 4...5. Tas augsnē šķīdina un tāpēc aiznes no

augsnes augiem vajadzīgās vielas. Kustīgi kļūst arī alumīnija
joni, kas ir kaitīgi augiem.

Gaisa piesārņošanā rūpnieciskā ķīmija nav galvenā
vaininiece, kā to parasti uzskata. Piemēram, vairāk nekā pusi
no S0

2
atmosfērā iepludina termoelektrocentrāles. Taču arī

rūpnieciskā ķīmija ar saviem izmešiem un atkritumvielām bojā
apkārtējo vidi. Tīrā vidē, kādā evolūcijas ceļā ir izveidojies cil-

vēks un kāda līdz ar to ir piemērota cilvēka eksistencei,
atrodami nelieli visdažādāko elementu daudzumi. Tā, pie-

mēram, tīrā gaisā ir ap 1 ng/m
3

kadmija, 1... 10 ng/m
3 dzīvsud-

raba, 10 ng/cm
3 cinka, 3... 100 ng/m3 svina (viens nanograms ng

ir 10" 9 g). Ganšo, gan arī citu elementu un vielu koncentrācija

6. data



var tikai nedaudz palielināties. Ja palielināšanās pārsniedz
robežu, ko sauc par maksimāli pieļaujamo koncentrāciju
(MPK), var tikt traucētanormāla dzīvības procesu norise. Kad-

mijam, svinam un dzīvsudrabam patlaban gaisā MPK ir

noteikta300 ng/m3
,
bet cinkam 8 /ig/m

3
. Rūpnieciskajai ķīmijai

ir jāsamazina savu izmešu un atkritumvielu daudzumi vai arī

jāpāriet uz bezatkritumu tehnoloģiju, lai apkārtnē netiktu

pārsniegta MPK. Arī ražošanas atūdeņi pirms to ievadīšanas

ezeros vai upēs ir pietiekamā pakāpē jāattīra.
Tātad pamatprasība ražošanai ir tīras apkārtējās vides

saglabāšana. Pašos pamatos nepareiza ir doma, kas reizēm

izskan, ka jautājumu var risināt, pārtraucot ražošanu. Bez

rūpnieciskās ķīmijas produkcijas mūsdienu civilizācija eksistēt

nevar. Piemēram, ja pārtrauks mākslīgo mēslu ražošanu, tad

liela daļa cilvēku nomirs badā. Ja pārtrauks celulozes ražo-

šanu, nebūs papīra ne tikai preču iesaiņošanai, bet arī avīzēm,

žurnāliem, grāmatām.

Tikpat svarīga kā vides nepiesārņošana ražošanā, ir sara-

žoto vielu un materiālu pareiza un taupīga izlietošana. Rūpnie-
ciskā ķīmija pēc sabiedrības pasūtījuma mūsdienās spēj ražot

visdažādākās vielas. Taču to pareiza lietošana vairs nav

ražotāju problēma. Tā jau ir lietotāju problēma. Lietotājam ir

labi jāpārzina ganizmantojamo vielu ķīmiskās īpašības, ganarī

šo vielu iedarbība uz dzīviem organismiem. Diemžēl bieži vien

lietotājiem šo zināšanu trūkst, un viņi piesārņo apkārtējo vidi,

nepareizi un izšķērdīgi lietojot rūpnieciskās ķīmijas saražotās

vielas un materiālus. Piemēram var minēt mākslīgo mēslu,

pesticīdu un insekticīdu lietošanu. Nepareizi un pārāk Melos

daudzumos izmantoti mākslīgie mēsli var radīt kaitīgu efektu.

Normām neatbilstoši lietoti pesticīdi nokļūst pārtikas produk-
tos, un tie var būt lietošanai nederīgi. Pietiekami nepārbaudot

spēju koncentrēties dzīvos organismos, pēc 2. pasaules kara par

insekticīdu sāka plaši lietot 4,4' -diMordifeniltrihlormetilme-

tānu, ko saīsināti apzīmēja ar DDT. 1974. gadā to vajadzēja
aizliegt. Taču vēl tagad šī viela ir atrodama augsnē, no jūras
ūdens tā koncentrējas zivīs. Paredzams, ka augsnē tā izzudīs

pēc 1995. gada, bet zivīs būs atrodama vēl 2000. gadā.
Tātadrūpnieciskās ķīmijas ražotspēja ir jāizmanto saprātīgi

un lietderīgi. Tai jāpasūta tādas vielas un tādos daudzumos, lai,

pareizi šīs vielas lietojot, gūtu maksimālo pozitīvo efektu un

nepiesārņotu apkārtējo vidi. Jāgādā arī par to, lai ražošanas

procesos nenotiktu vides piesārņošana. Cita ceļa civilizācijas
attīstībai nav.

6. dala
j
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Pielikums

J tabula

Dažu skābju ūdens šķīdumu blīvums, g/cm3

(20°C temperatūrā)

H2S04 HN03 HCI H2 S04 HNO
s

4 1,025

1,038

1,052

1,066

1,080

1,095

1,109

1,124

1,139

1,155

1,170
1 3.38

1,202

1,219

1,235

1,252

1,268

1,286

1,303

1,321

1,338

1,357

1,376

1,395

1 115

1,020

1,031

1,043

1,054

1,066

1,078

1,090

1,103

1,115

1,128

1,140

1,153

1,167

1388

1,193

1,207

1,221

1,234

1,246

1,259

1,272

1,285

1,298

1,310

1,322

1,018

1,028

1,038

1,047

1,057

1,068

1,078

54

56

1,435

1,456

1,477

1,498

1,520

1,542

1,565

1,587

1,611

1,634

1,657

1,681

1,704

1,727

1,749

1,769

1,787

1,802

1,814

1,824

1,831

1,836

1,837

1,831

1,334

1,345

1,356

1,367

1,377

1,387

1,396

1,405

1,413

1,422

1,430

1,438

6

8

10

12

14

58

60

62

64

16

18

20

1,088

1,098

1,108

1,119

1,129

1,139

1,149

1,159

1,169

1,179

1,189

1,198

66

68

70

7222

24 74

26

28

m

76

78

80

82

1,445

1,452

1,459

1,466

n

36

84

86

8838

40

42

1,472

1,477

1,48390

92

94

1,487

1,491

1,495

1,501

1,513

44

46

48

98

98

10050

38
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n tabula

Dažu sārmu ūdens šķīdumu blīvums, g/cm
(20 °C temperatūrā)

111 tabula

Priedēkļi vienībudaudzkārtņu un daļvienību
nosaukumu veidošanai

li-
ii

KOH NaOH NHjHjO w KOH NaOH

4

6

1,035

1,053

1,072

1,090

1,109

1,128

1,147

1,167

1,186

1,206

1,226

1,247

1,267

1,288

1,043

1,065

1,087

1,109

1,131

1,153

1,175

1,197

1,219

1,241

1,263

1,285

1,306

1,329

0,981

0,973

0,965

0958

0950

0,943

0,935

0,930

0,923

0,916

0,910

0,904

0,898

0,892

32

34

36

38

1,309

1,330

1,359

1,373

1,396

1,418

1,441

1,464

1,487

1,349

1,370

1,390

1,410

1,430

1,449

1,469

1,487

1,507

1,525

8

10

12

14

0

18

40

42

44

46

4824

22 50 1,510

24

21

28

80

Skaitliskās vērtības

Saīsinātie

Priedēkļi
apzīmējumi

1012 (biljons) tera T

10
9 (miljards) giga G

10
6 (miljons mega M

103 (tūkstotis) kilo k

10
2

(simts) hekto h

10
1 (desmit) deka da

10_1 (desmitdaļa) deci d

10"
2 (simtdaļa) centi c

10"
3 (tūkstošdaļa) mili m

10"
6 (miljonā daļa) mikro

10 9 (miljardā daļa) nano n

10" 12 (biljonā daļa) piko P
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IVtabula

Svarīgākie fizikālie lielumiun vienības

Lielums
Lieluma

apzīmējums
Vienība

Vienības

apzīmējums
Pārējās vienības

Garums

(pamatlielums)

metrs m mm, cm, dm,km

Tilpums V kubikmetrs m
3

cm
3
=ml, dm

3
=/

Laiks

(pamatlielums)

t sekunde s min=60s,
h-3600a

Masa

(pamatlielums)

m kilograms kg mg, g, t

Blīvums P kilograms uz

kubikmetru
kg/m 3

g/cm3
,
gļl

Spiediens P paskāls Pa hPa, kPa, MPa

Temperatūra

(pamatlielums)

T

t°

kelvins

Celsija grāds

K

0°C=273K°C

Enerģija, siltuma

daudzums

džouls J kJ

Vielas daudzums

(pamatlielums)

n mols mol mmol, kmol,
Mmol

Molmasa M kilogrami uz

molu

kg/mol mg/mol, g/mol,

Moltilpums V
0

kubikmetri uz

molu

m
3/mol cm

3
/mmol, //mol,

m
3
/kmolgāzēm

Atommasa A atommasas

vienība

u lu=l,6610~
24

g=

= l,6610"
27

kg
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V

tabula

Metālisko

izvietojums
periodiskajā
sistēmā

(Zem

elementu

simboliem
doti

metālu

blīvumi
(g/cm
3
)

un

kušanas

temperatūra
(°Q)

Grupas

s

elementi

d

elementi

p

elementi

Periodi

IVB

WA

VA

Li

Be

0,53 179

1,82 1285

Na

Mg 1,74

AI

0,97

2,70 660

97,8

651

Pārejas

Jementi

K

Ca

Sc

Ti

V

Cr

Mn

Fe

Co

Ni

Cu

Zn

Ga

Ge

0,86 63,6

1,54

3,02

4,49

5,96

1920

7,44 1244

7,87

8,90

8,91

8,95

7,14 419

5,91 29,8

5,36

851

1539

1668

1917

1539

1493

1453

1083

958

Rb

Sr

Y

Zr

Nb

Mo

Tc

Ru

Rh

Pd

Ag

Cd

In

Sn

Sb

1,53

770

4,48 1525

6,45 1852

8,58 2500

10,20

11,49

12,45

12,41 1960

12,02 1552

10,54 961

8,65

7,31

7,28 232

6,68 630

38,8

2620

2140

2250

321

156

Cs

La

Hf

Ta

w

Re

Os

Ir

Pt

Au

Hg 13,55

Tl

Pb

Bi

Po

1,87

6,15

13,35 2222

16,?

19,30

20,90

22,61

22,65 2410

21,45

-8,34

11,85

11,34 327

9,80

9,40

28,5

710

920

2998

3410

3180

3000

1769

1063

-38,9

303

271,4

254

Fr

Ra

Ac

Unq

Unp

Unh

Uns

Uno

Une

Unu

Tabulā

av

dot
i

lantanoīdi

VII

«6

_

aktim
aīdi

24

960

1050

_

_
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VI

tabula

š

-
šķīstoša

viela
(>

1

g/100
g

H
2

0);

m-mazšķīstoša
viela
(1

g...0,l
g/100
g

H
2

0);
n-praktiski

nešķīstoša
viela
(<

0,1

g/100
g

H
2

0);

h

-
viela

ūdenī

hidrolizējas;
+

oksīds

reaģē
ar

ūdeni;

—
viela

neeksistē

Oksīdu,
bāzu,

skābju
un

sāļu

šķīdība
ūdenī
20

°C

temperatūrā

Joni

Ag
+

M
3
+

Ba
2+

Ca
2+

Cr
34

Cu
2+

Fe
2+

Fe
3+

a

1

Hg
2+

IT

Mg
2+

Mn
2+

Na
+

NH+
4

Ni
2+

Pb
2+

Sn
2+

Zn
2+

Joni

Br_

1

1

5

I

i

š

i

8

s

s

š

8

1

š

Br"

cr

s

I

š

š

7

š

š

i

1

1

I

8

š

š

i

fl

ci-

CH3COO-
š

s

3

š

i;

š

3

š

š

š

š

1

š

fl

š

CH3C00-

co
2-

8

3

fl

I

CO
2"

š

š

š

I

š

š

fl

1

p-

[

Š

fl

š

š

8

š

I

š

š

1

i

š

r

N0
3

"

8

8

I

s

š

š

'i

i

š

8

fl

š

fl

i:,

no;

O
2"

n

H
2

0

O
2"

OH-

8

H
2

0

8

š

1

OH-

PQ3-4

š

8

fl

po
3-4

S
2"

h

š

S
2"

SiO
2"

š

š

SiO
2-

SO
2"

5

š

so
2-

š

Š

š

Š

I

š

I

fl

š

1

hi

fl

š

fl

so
2-
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Dažu neorganisko vielu blīvums, g/cm
3

A1
2
0

3 (korunds) 3,96

AICI3 2,44

AIC1
3
-6H

2
0 2,4

M
2(SOJ 3

2,71

1,69

Ag2
0 7,14

AgCl 5,56

Agßr 6,47

Agl 5,67

B
2
0

3 1,8

H
3
B0

3 1,44

BaO 5,8

Ba(OH)2 4,5

Ba(OH)2
-8H

2
0 2,18

BaCl
2

4,0

BaCl
2
-2H

2
0 3,1

BaS0
4

4,5

C (dimants) 3,51

C (grafīts) 2,25

C (amorfs) 1,8-2,1

CaO - 3,37

Ca(OH)
2

2,24

CaC0
3 2,7

CaCl
2

2,51

CaCl2-6H
2
0 1,68

Ca
3(P04)2 3,14

CaS0
4

2,95

CaSO
4

0,5H
2
O 2,7

CaS0
4
-2H

2
0 2,32

Cu
2
0 6,0

CuO 6,4

Cu(OH) 2 3,37

CuCl
2 3,05

CuCl
2
-2H

2
0 2,38

CuS 4,6

CuS0
4

3,6

CuS0
4
-5H

2
0 2,28

FeO 5,7

Fe
2
0

3 5,24

Fe
3
0

4 5,18

VH tabula

Fe(OH)2 3,4

Fe(OH)3 3,4-3,9

FeCl
2 2,98

FeCl
2
-4H

2
0 1,96

FeCl3 2,8

Fe(NO3)3
-9H

2
0 1,68

FeS 4,84

FeS0
4
-7H

2
0 1,9

FeS0
4 (NH4)2

S0
4
-6H

2
0 1,86

Fe
2(SOJ3 3,1

Fe
2(S04)3

-9H
2
0 2,1

Fe
2(S04)3 (NH

4
)
2
S0

4
-24H

2
0 1,71

KOH 2,1

XCI 1,99

XCI0
3 2,32

KBr 2,75

KBr0
3 3,27

XI 3,1

K
2C03 2,43

KHC0
3

2,17

K
2Cr207

2,68

KN0
3 2,11

KMn0
4 2,7

K
2
S0

4 2,66

MgCl2 2,4

MgCl2-6H
2
0 1,56

MgC03
3,01

MgS04 2,66

MgS0
4
-7H

2
0 1,64

NH
4
CI 1,53

NH
4
N0

3
1,73

(NH4)2
SO

4 1,77

Na
20 2,3

NaOH 2,13

NaCl 2.16

Na
2
C0

3
2,53

Na
2
CO

3
10H

2
O 1,45

NaHC0
3 2,20

Na
2
S0

4 2,70
Na

2
SO

4
10H

2
O 1,46

Si02 (kvarcs) 2,65
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VHI tabula

Dažu kompleksu stabilitāteskonstanšu logaritmi

Kompleksveidotajs Ligandi Liganduskaits igK

Ag+ OH" 8 5,2

NH
3

2 7,23

cr 4 5,30

Br- 4 8,73

4 13,10

s
2
o2

3

-

14,15

Al
3+

OH- 4 33

F~ 6 20,67

1 16,5

Ca
2+

10,57

Co2+ OH- 8 10,5

NH
3

4 5,07

Y
4"

1 16,31

Co
3+

NH
3

6 35,21

Y4-
1 40,6

Cr3+ OH- 4 28,6

y4- 1 23,40

Cu2+ OH- 4 16,4

NH
3

4 12,03

Y
4-

1 18,80

Fe2+ OH- 4 10,0

Y
4-

1 14,20

Fe
3+ OH- 4 34,4

F" 6 16,10

SCN- 4 4,53

y4- 1 24,23

Hg
2+

OH- 3 20,9

cr 4 15,22

CH
3
COO" 4 17,04

Y4- 1 21,8

Mg
2+ Y

4-

9,12
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VIII tabulas turpinājums

ArY
4 irapzīmēts kompleksona anjons (etilēndiamīntetraacetātjons).

IX tabula

Katjonskābju konstanšu negatīvā logaritma plT
A

un sajūgto bāzu konstanšu

negatīvā logaritma plfB
skaitliskās vērtības

Metāliskā elementa hidratētais jons ar ūdens molekulām reaģē šādi (no hidrātapvalka

parādīta tikai viena ūdens molekula):

Me+ H
2
O + H

2O *± MeOH + H
30

+

Me
2+

H
2
O + H

2
O ?- Me(OH) +

+ H
3
0 +

Me
3+

H
2
O + H

2
O 5- Me(OH)2

+
+ H

30
+

Kompleksveidotājs Ligandi Liganduskaits

Ni2+ OH" 8 12

NH
3

8 8,01

Y
4-

i 18,62

Pb2+ OH- 8 13,95

r 4 3,92

1 18,04

Zn2+ OH- 4 14,8

NH
3

6 12,75

1 16,26
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Skaitliskās vērtības:

X tabula

Molekulāro skābju konstanšu negatīvā logaritma p2T
A

un sajūgto bāzu konstanšu

negatīvā logaritma p2TB
skaitliskās vērtības

Skābes ar ūdeni reaģē, piemēram šādi:

HNO. + H
2O ī± N0

2

-

+ H
3
0 +

Skaitliskās vērtības:

P#a VKA piTB piTA piTB

HN0
3 -1,43 15,43 HF 3,18 10,82 H

2
S 7,20 6,80

H
2
CrG

4
-0,98 15,98 HN0

2
3,29 10,71 HCN 9,31 4,69

H
2
C

2
Q

4
1,19 12,81 HCOOH 3,75 10,25 H

2
Si0

4
9,80 4,20

H
2
S0

3
1,78 12,22 CH

3
COOH 4,76 9,24

H
3P04 2,14 11,86 H

2
C0

3 6,37 7,63

piTB P*a pJi:
B P*A P#B P*A pifB

Ii
3+

'e
3+

1,57

2,17

12,43

11,83

Pb2+

Fe
2+

6,15

6,74

7,85

7,26 Mn
2+

9,24

10,59

4,76

3,41

Ca2+

Ba
2+

12,77

13,36

1,23

0,64

rg2+
3,58 10,42 Cu2+ 7,34 6,66 Ni2+

10,92 3,08 Sr2+
13,17 0,83

Jr3+ 3,45 10,05 Zn
2+ 7,69 6,31 Mg

2 + 11,42 2,58 Na+
14,18 -0,18

d3 +
5,02 8,98 Co

2+
8,90 5,10 Ag +

11,99 2,01 K+
14,46 -0,46
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XI tabula

Ķīmisko elementunosaukumi latviešu, angļu, vācu un krievu valodā

Nosaukumi
Kārtas

skaitlis

Sim-

bols latviski angliski vāciski krieviski

1.

2.

3.

4.

5.

6.

7.

8.

9.

10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.

21.

22.

■ 23.

24.

H

He

Li

Be

B

C
N

0

F

Ne

Na

Mg

AI

Si

P

S

Cl

Ar
K

Ca

Sc
Ti

V

Cr

Mn

Ūdeņradis
Hēlijs

Litijs
Berilijs
Bors

Ogleklis

Slāpeklis
Skābeklis

Fluors

Neons

Nātrijs
Magnijs

Alumīnijs
Silīcijs
Fosfors

Sērs

Hlors

Argons
Kālijs

Kalcijs
Skandijs
Titāns

VanācUjs
Hroms

Mangāns
Dzelzs

Kobalts

Niķelis
Varš

Cinks

Gallijs

Germānijs
Arsēns

Selēns

Broms

Kriptons

Rubldijs
Stroncijs

Itrijs
Cirkonijs
Niobijs

Molibdēns

Tehnēcijs

Rutēnijs
Rodijs

Pallādijs
Sudrabs

Hvdrogen
Helium

Lithium

Bervllium

Boron

Carbon

Nitrogen
Oxygen
Fluorine

Neon

Sodium

Magnesium

Alumin(i)um
Silicon

Phosphorus
Sulfur

Chlorine

Argon
Potassium

Calcium

Scandium

Titanium

Vanadium

Chromium

Manganese
Iron

Cobalt

Nickel

Copper
Zinc

Gallium

Germanium

Arsenic

Selenium
Bromine

Krvpton

Rubidium

Strontium

Yttrium
Zirconium

Niobium

Molybdenum
Technetium

Ruthenium
Rhodium

Palladium

Silver

Wasserstoff

Helium

Lithium

Beryllium
Bor

Kohlenstoff

Stickstoff

Sauerstoff

Fluor

Neon

Natrium

Magnesium
Aluminium

Silicium

Phosphor
Schvvefel

Chlor

Argon
Kalium

Calcium
Scandium

Titan

Vanadin

Chrom

Mangan
Eisen

Kobalt

Nickel

Kupfer
Zink

Gallium

Germanium

Arsen

Selen

Brom

BoAopo^
Tenim

JIhthh

BepHJIJIHH

Bop
ymepoA
A30T

Kucjiopoa

HeoH

HarpHH
MarmiH

Ajhomhhhh

KpCMUHH
<J>oc<ļ)op
Cepa
Xjiop
AproH
KajiHH

KajībUHH

CKaHAHH
Tman

BauaAHH
XpoM

MapraHeu
>Kejie3o

Ko6ajii>T
Hmeejib

IļlIHK
Tamnm

repMaHHH
MbffllbJLK

CejieH

EpoM
KpHirroH

Py6M/THH
CTpOHIUlH
Mttphh

IļHpKOHHH
Hho6hh

Mojni6aeH

TexHeiļHH
PyTeHHŽ

Cepe6po

25.

26.

27.

Fe

Co

Ni

Cu

Zn

Ga
Ge

As

Se

Br

28.

29.

30.

31.

32.

33.

34.

35.

36.

37.

Kr

Rb

Sr

Y

Krvpton
Rubidium

Strontium

Yttrium

Zirkonium

Niob

Molybdān
Technetium

Ruthenium

Rhodium

Palladium

Silber

38.

39.

40.

41.

Zr

Nb

Mo42.

43.

44.

45.

46.

48.

Tc

Ru

Rh

Pd

Ag
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48.

49.

50.

51.

52.

53.

54.

55.

56.

57.

58.

59.

60.

61.

62.

63.

64.

65.

66.

67.

68.

69.

70.

71.

72.

73.

74.

75.

Cd

In

Sn

Sb

Te

I

Xe

Cs

Ba

La

Ce

Pr

Nd

Pm

Sm
Eu

Gd
Tb

Dy
Ho

Er

Tm

Yb

Lu

Hf

Ta

W

Re

Os

Ir

Pt

Au

Hg

Tl

Pb

Bi
Po

At

Rn

Fr

Ra

Ac

Th

Pa

U

Np
Pu

Am

Cm
Bk

Cf
Es

Fm

Kadmijs

Indijs
Alva

Antimons

Telūrs

Jods

Ksenons

Cēzijs
Bārijs
Lantāns

Cērijs
Prazeodīms

Neodīms
Prometu's

Samārijs

Eiropijs
Gadollnijs
Terbijs

Disprozijs
Hoknijs

Erbijs
Tūlijs

Iterbijs
Lutēcijs

Hafnijs
Tantals

Volframs

Rēnijs
Osmijs
Irīdijs
Platīns

Zelts

Dzīvsudrabs

Tallijs
Svins

Bismuts

Polonijs
Astats

Radons

Francijs

Rādijs
Aktīnijs

Torijs

Protaktīnijs
Urāns

Neptūnijs
Plutonijs
Amerīcijs

Kirijs
Berklijs

Kalifornijs
Einšteinļjs

Fermijs

Cadmium

Indium

Tin

Antimony (Stibium)
Tellurium

Iodine

Xenon

C(a)esium
Barium

Lanthanum

Cerium

Praseodymium
Neodymium

Promethium

Samarium

Europium
Gadolinium

Terbium

Dysprosium
Holmium

Erbium

Thulium

Ytterbium

Lutetium

Hafnium

Tantalum

Tungsten
Rhenium

Osmium
Iridium

Platinum
Gold

Mercury

Thallium

Lead

Bismuth

Polonium

Astatine

Radon

Francium

Radium

Actinium

Thorium

Protactinium

Uranium

Neptunium
Plutonium

Americium

Curium

Berkelium

Californium

Einsteinium

Fermium

Cadmium

Indium

Zinn

Antimon

Tellur

Jod

Xenon

Caesium
Barium

Lanthan

Cer

Praseodym
Neodvm

Promethium

Samarium

Europium
Gadolinium
Terbium

Dysprosium
Holmium

Erbium

Thulium

Ytterbium

Lutetium

Hafnium

Tantal

Wolfram

Rhenium

Osmium
Iridium

Platin

Gold

Quecksilber

Thallium

Blei

Wismut

Polonium

Astat

Radon

Francium

Radium

Actinium

Thorium

Protaktinium
Uran

Neptunium
Plutonium

Americium
Curium

Berkelium

Californium

Einsteinium

Fermium

Ojiobo

CyptMa
Tejuivp
Hoa
KceaoH

Iļe3HH

EapHH
JlaHTaH

Iļepiut

ĪIpa3eoaHM
HeoflHM
ripOMeTHH
CaMapHH
EBpomiH
raAOJIHHHH

Tep6nH

/3,HCnp03HH
rOJIbMHH

3p6ufi
Tyjmii
MTTep6nH
JIiOTemiH

Ta(ļ)HIIH
TaHTaji

BojiLcļipaM
PeHHH

OCMHH

HpHAHH
fluaTima

3ojioto

PTyTb
Tajuinfi

CBHHeiļ

BncMyT
flojIOHHH

AcTaT

PaflOH

OpamjHH
Paflml

Akthhhh

TopHH
IlpOTaKTHHHH
ypaH

HerrryHHH
fIjiyTOHHM

AMepHIļHH
KlOpHH

BepKJIHH
KaJlH(ļ)OpHHH
3HHUITeHHHH

OepMHH

76.

77.

78.

79.

80.

81.

82.

83.

84.

85.

86.

87.

88.

89.

90.

91.

92.

93.

94.

95.

96.

97.

98.

99.

100.
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XII tabula

Organisko savienojumu un grupusaīsinājumi un apzīmējumi

Saīsinājums

(apzīmējums)
Nosaukums Formula

Ac acetil CH
3
—CO—

(CH3CO)2
0

CH
3
COOC

2
H

5

CH
3
COOH

CH
3
COOOH

Ac
2
0

AcOEt

acetanhidrids

etilacetāts

AcOH etiķskābe

AcOOH peroksietiķskābe

Ar arilgrupa

benzoilBz

Bzl

BzOH

Bu

benzil

benzoskābe

butil

C
6
H

5
-CO-

C
6
H

5
—CH

2
—

C
6
H

S
—COOH

CH
3-(CH2)3

-

(CH 3)2CH—CH
2
—

CII3—CH
2
—CH—

I

CH
3

i-Bu izobutil

s-Bu se&butil

f-Bu tercbutil (CH 3)3
C-

DMA dimetilacetamids CH
3—CON(CH3

)
2

DMSO dimetilsulfoksīds

O

II
CH

3
—S—CH

3

HCON(CH3)2

CH3—CH2—

DMF dimetilformamīds

Et etil-

FAD flavmadenīndinukleotīds

Hb hemoglobīns

Hb0
2

oksihemoglobīns

Hal

HMPA

halogēns

heksametilfosforskābes

Cl, Br, I, F

[(CH3)2N]3 P=0

triamīds

Me metil CH
3
-

C
6
H

S
—

CII
3—(CH2)2

—

(CH 3)2
-CH-

C
5
H

5
N

Ph fenil

Pr propil

izopropili-Pr

Py

NAD

piridīns

nikotīnamīd-adenīn-

-dinukleotīds

NADF nikotīnamīd^denīn-

-dinukleotīdfosfāts

R alkilgrupa

TFA trifluoretiķskābe CF
3
—COOH

THF tetrahidrofurāns O
0

TOS tozil CII
3—CgH4—S0 2

—
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XIII tabula

Svarīgākie organiskie šķīdinātāji

Viršanas Kušanas
Molekul-

tempera- tempera«
Blīvums

Nosaukums Formula

4

aiasa

tūra, "C tūra, "C

1. PROTONDONORIE šķīdinātāji

Skudrskābe I HCOOH 46,03 100,7 8,4 1,220

Etiķskābe CHjCOOH 60,05 117,9 16,6 1,0492

Trifluoretiķ skābe CFjCOOH 114,02 72,4 -15,2 1,5351

74,08 141

(0°C)

Propionskābe CH3
CH

2
COOH -20,8 0,9930

Fenols 94,11 181,7 43

(20 °C)

1,0576

o-krezols CC, 108,15 191 30,9 1,0273

Metanols CHjOH 32,04 65 -93,9 0,7914

Etanols CH
3
CH

2
OH 46,07 78,5 -117,3 0,7893

Butanols-1 ļ CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
OH 74,12 117,2 -89,5 0,8098

Pentanols-1 CH
3
CH

2
CH

2
CH

2
CH

2
OH 88,15 137,3 -79 0,8144

Cikloheksanols a
0H

100,16 161,1 25,1 0,9624

Propanols-2 CH
3CH(OH)CH 3 60,11 82,4 -89,5 0,7855

2-metiIpropanols-2

CH
3

CH
3
—C--OI1

CH
3

74,12 82,2 25,5 0,7887

Giikols HOCH
2
CH

2
OH 62,07 .198 -11,5 1,1088

Etanolamīns HOCH
2
CH

2
NH

2
61,09 170 10,3 1,0180

Dietanolamīns (HOCH 2
CH

2
)
2
NH 105,14 271 28 1,0966

Trietanolamlns (HOCH
2
CH

2
)
3
N 149,19 277 21,2 1,1242
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XUI tabulas turpinājums

2. APROTONIE ŠĶĪDINĀTĀJI

Cikloheksāns I 84,16 80,7 6,5 0,7785

aCH
3

98,19 100,9 -126.6 0,7694

Benzols f^jļ 78,12 80,1 5,5 0,8786

Toluols r Jļ 92,15 110,6 -95 0,8669

Hlorbenzols f |j 112,56 132 -45,6 1,1058

aci
Ci

147,01 180,5 -17 1.3048

Piridīns C ļļ 79,10 115,5 -42 0.9819

Hincm» QQ 129,16 238,05 -15,6 1,0929

Dietilēteris C H -O-CH
2 5 2 5

74,12 34,51 -116,3 0,7138

o
Tetrahidrofurāns . 72,12 67 0.8892

Dioksāns-1,4 L J
O

88,12 101 11.8 1.0337

Dihlormetāns CH Cl
2 2

Hloroforms CHC1
3

84,93 40 -95,1 1,3266

119.38 61,7 -63,5 1,4832

ļBromoforms CHBr
3

252,75 149,5 8,3 2,8899

1,2-dihloretāns CiCH CH Cl
2 2

98,96 83,5 -35,6 1,2351

Heksahlor- CC1
2
=C-C=CC1

3

butadiēns-1,3 I I
Cl Cl

260,76 215 -21 1,6820

Tetrahlormetāns CC1 153,82 76,54 -22.99 1,5940

Sērogleklis CS
3

Etilacetāts CH COOC H
3 2 3

76.14 46,3 -111,5 1,2632

88,12 77 -83,6 0,9003
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XIV tabula

Reaģentu izvēle, sintezējot organiskos savienojumus

Reakcijas tips Reaģents Sintēzes piemēri

Halogenēšana Cl
2//iv R—H —>- R—Cl

HX,X=C1, Br,I R—CH=CH
2

� R—CH—CH,

I
X

HX, PX
3,

PX
5,

SOX
2

R—OH »- R—X

Cl
2/FeCl3 Ar—H —�Ar—X

CuX Ar—N=NX —*■ Ar—X

Nitrēšana HN0
3
/*° R—H �R—N0

2

k.HN03 + k.H
2S04

Ar—H —> Ar—NO
2

Sulfurēšana k. S0
3

+ H
2
S0

4
Ar—H —y Ar—SO3H

k.H
2
S0

4
C

6
H

5
—OH � HOC

6
H

4
S0

3
H

Alkilēšana

C
6
H

5
—NH

2
�H

2NC6
H

4
S0

3
H

RC1/A1C1 3
C

6
H

6
—*■ C

6
H

5
—R

Acilēšana

(CH3)2
S0

4/NaOH C
6
H

5
—OH � C

6
H

5
—OCH

3

RCOCI/AICI3 C6
H

6 y C
fi
H

5
-COR

Diazotēšana HN02/HC1 <5°C
0 ©

Ar—NH2 —- Ar—N-N Cl

Azosametinā-

šana

Ar N
2

+ Ar—D:
© 0

ArN
2
X —*ArN =N—Ar—D:

:D =OH, NH
2,

NIIR u.c.

Grinjāra reakcija RMgBr R—OH ļ
R—NH

2
i � R—H

R
2
NH J

HCHO —*- pirmējie spirti

KMnOJH®, H
2
0

RCHO —>- otrējie spirti

R
2
CO —*- trešējie spirti

Oksidēšana C
6
H

5
CH

3
—» C 6

H
5
COOH

Mn0
2; Cr0

3
C

6
H

5
CH

3
*■ C

6
H

5
CHO

K
2
Cr

2
0

7
/H®, H

2
0 RCH

2
OH —- RCHO

vai Na
2
Cr

2O 7
/H

0

,
H

20

KMn0
4

C
6
H

5
CH

2
CH

3 —»- C
6
H

5
COOH
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XV tabula

* Organiskie savienojumi, kas, ilgāku laiku iedarbojoties uz organismu, var izraisīt

ļaundabīgo audzēju veidošanos.

Reducēšana un

hidrogenēšana

Fe + HC1 vai Sn + IIC1

Zn.Hg+ HC1

C
6
H

5
N0

2
—- C

6
H

5
NH

2

RR'C = 0 � R—CH
2
—R'

NaBH
4/H2

0

LiAlH
4
/ēteris

RCHO —�RCH
2
OH

R
2
C=0 R

2
CHOH

RCOOH � RCH
2
OH

RCOOR' RCH
2
OH

H
2/Pt

H
2/Ni

RC1 � RH

C
6
H

5
N0

2
C

6
H

3
NH

2

—CH = CH —CH
2
—CH

2
—

O^/HjO

R—CN —* RCH
2
NH

2

R COOR' �RCOO
Q
+ R'OHHidrollze

RCN -RCOO
9

H
2S0

4
/H2

0

A1
2
0

3

k.H
2
S0

4

RCONH2
� RCOO

9

+ NH
3

RCH = CHR' - RCH
2CH(OH)R*

Dehidratācija

Esterifikācija

Cll
3
CH

2
OH -—- CH

2
=CH

2

RCOOH + R'OH RC0
2
R' + H

2
0

ancerog me savienojumi

Kancerpgēnāiedarbība

Nosaukums Struktūrformula
ļoti

spēcīga
spēcīga vāja

Akrilnitrils CH
2
= CH—CN

4-aminobifenils

Benzidīns

(4,4'-diaminobifenils)

Benzpirens
I

<4>

I

Benzols 0
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Bis(hlormetil)ēteris C1CH
2
—0—CH

2
C1

Butadiēns-1,3

Diazometāns

CH
2
= CH—CH= CH

2

CH
2
N

2

BrCH
2
CH

2
Br

+

1,2-dibrometāns +

3,3'-dihlorbenzidīns h
2n-^h^Q-nh2

Cl Cl

+

l,4-dihlorbutēns-2 C1CH
2
CH = CHCH

2
C1 +

2,2'-dihlor-4,4'-metilēn-

dianibTns
h2n^P"ci,2"Q"ni12

cr ci

+

Dietilsulfats (C 2
H

5)2SO,

3,3'-dimetoksibenzidīns

H
3
CO OCR,

+

3,3'-dimetilbenzidīns H
zN-^~^ —Nll

2

H
3
C CM

3

N,N-dimetilhidrazīns (CH3)N—NH
2

1,2-ciimetilhidrazIns

Dimetilsulfats

Epihlorhidrins

(l-hlor-2,3-epoksipropāns)

CH
3
—NH—NH—CH

3

(CH
3
)

2
S0

4

CH
2
—CH—CH

2
C1

V

+

+

+

1,2-epoksipropāns

(1,2-propilēnoksīds)

CH
3
—CH—CH

2

V
+

Etilkarbamāts (uretāns) H
2
N—C—OC

2
H

5

0

Etilēnimīns (aziridīns) CHj-CH,

N

H

Etilēnoksids CH
2
—CH

2

/

Heksametilfosforskābes [(CH3)2N]
3
P= Q

triamīds

+

Hlormetil-metilēteris C1CH
2
—0—CH

3 4-

2-metilaziridrns CH
2
—CH—CH

3

N

H
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XVI tabula

Šķīdinātāju izvēle organisko savienojumu reakcijās

2-naftilamIns OCr
N"

2

5-nitroacenaftēns

HC = CH

N0
2

4-nitrodifenils

2-nitronaftalīns oa
N°

2

+

2-nitropropāns CH
3
—CH—CH,
I

+

N-nitrozodimetilamīns

N0
2

Propanolīds-3

(CH
3
)
2
N—NO

H
2
C—CH,
I I

0—C= 0

+

2,3,4-trihlorbutēns-l CH
2
= C—CH—CH,
li I
Cl Cl Cl

Vinilhlorids CH
2
= CH—Cl

Reakcijas

Halo-

genē-

šana

Nitrē-

šana

Sul-

furē-

šana

AJkUē-

šana

un aci-

lēšana

Dia-

zotē-

šana

Azo- Dienu

sin-

tēze

Hidro-

genē-

šana

Griņ-
jāra

reak-

cija

Nukl

aizviel «ana

Oksi-

dēšanaŠķīdinātājs same-

tina-

šana S1

N

2 10 11 12

Acetons + +

Acetonitrils +

Etanols +

Metilfenil-

ēteris

Benzols +

Hloroforms +

Dietilēteris +



10

1,2-dihlor-
etāns

o-dihlor-

benzols

Dimetil-

formamīds

Dimetil-

sulfokslds

Dioksāns-1,4 +

+

+ +

Ledus + + +

etiķskābe
Etilacetāts +

Metanols +

Dihlor-

metāns

Nitrobenzols +

Nitrometāns +

Piridīns

+

+

Sērogleklis

Sērskābe ++

Tetrameti- +

lēnsulfons

Tetrahlor-

metāns

Tetrahidro- +

furāns

Toluols

Ūdens

+
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ALFABĒTISKAIS RĀDĪTĀJS

Acetaldehīds 440

Acetilēns 391

Acetilhlorīds 454

Acetons 440

Adipīnskābe 449, 450

Aizvietotās karbonskābes 455-462

Akrilskābe 447

Akroleīns 440

Aktīnijs 301

Aktinoīdi 303-305

Aldehīdi 433-441

Alkadiēni 385-388

Alkaloīdi 473

Alkani 378-381

Alkanoli 409-414

Alkānu iegūšanas metodes 379, 380

- reakcijas 380, 381

Alkēni 382-385

Alkīdsveķi 506

Alumīnija atrašanās dabā 203

- īpašības 203, 204

- izmantošana 205

- savienojumi 205-208

Alvas atrašanās dabā 227

- iegūšana 227

- īpašības 227, 228

-
izmantošana 228-230

- savienojumi 228-230

Amīni 424-430

£-aminokapronskābe 462

Aminokarbonskābes 458-460

a-aminoskābes 461, 462

Anilīns 429, 430

Antimona atrašanās dabā 249

- iegūšana 250

-īpašības 250

- izmantošana 250

- savienojumi 250, 251

Antracēns 399, 400

Arēndiazonijasāļi 430, 431

Arēni 394-399

Argons 283

Arsēna atrašanās dabā 248

- iegūšana 248

- īpašības 248

- savienojumi 248, 249

Astats 282

Atoma kodols 21

- masa 20, 22

- uzbūve 21

Atomjoni 36

Atommasa, elementa, 20

- relatīvā 28, 51

Atommasas vienība 22

Atomradikāļi 35

Bārija atrašanās dabā 196

- iegūšana 196

- īpašības 196

- lietošana 196

- savienojumi 196-198

Bāzes 88-90, 152

Bāzu fizikālās īpašības 153

- iedalījums 152

- nosaukumi 152,153
- reakcijas 159,160
Benzaldehīds 441

Benzilhlorīds 408

Benzofenons 441

Benzols 398

Benzoskābe 448

Berilija atrašanās dabā 183

- īpašības 183

- lietošana 183

- savienojumi 184

Bifenils 399

Bioorganiskie savienojumi 473

Bismuta atrašanās dabā 251

- iegūšana 251

- īpašības 252

- savienojumi 252

Bora atrašanās dabā 199

- iegūšana 199

- īpašības 199, 200

- izmantošana 200

- savienojumi 200-203

Broma atrašanās dabā 275, 276

- iegūšana 276

- īpašības 276

-
izmantošana 276

- savienojumi 276-278

Butadiēnnitrilkaučuks 502

Butadiēns-1,3 387

Butadiēnstirolkaučuks 502

Cēlgāzes 149

Celuloze 481-483

Cēzija atrašanās dabā 181

- iegūšana 181

- īpašības 181

- savienojumi 182

Cietas vielas 54-58

Ciete 480, 481

Cikloalkāni 392-394

Cikloheksāns 394

Cinka atrašanās dabā 292

- iegūšana 292

- īpašības 292

- savienojumi 293, 294

Destilēšana 518, 519

Dezoksiriboze 478

Dietilēteris 421

Difenilmetāns 399, 400

1,2-dihlormetāns 404

Dikarbonskābes

N,N-dimetilformamīds 455

Dioli 414-417

Disaharidi 479, 480

Drošas darba metodes 514

Dzelzs atrašanās dabā 332

- iegūšana 332

- īpašības 332, 333

- izmantošana 334

- savienojumi 334-338

Dzeramais ūdens 170

Dzīvsudraba atrašanās dabā 295

- baterija 104

- iegūšana 295

- īpašības 295, 296

- izmantošana 296

- savienojumi 296, 297

Efekts, indukcijas, 349

- konjugācijas 350

Ekstrakcija 520

Elektrodi 101

Elektroķīmiskais līdzsvars 101

Elektrolīti 73, 77

Elektrolīze 106-109

Elektrona atrašanās varbūtība 29

- mākonis 29

Elektronegativitāte 37

Elektroni, sapāroti, 30

Elektronupāris 30, 36

Elektrons, nesapārots, 30

Elektronu skaits 22

Elementa izotops 23

-
kārtas skaitlis 34

Elementārdaļiņas 20

Elementārdaļiņulādiņš 21

- masa 20

Elementārobjekti 50

Elements 23

Elementu nosaukumi 26

- simboli 26

Enerģijas apakšlīmeņi 30

- līmeņi 30

Epoksīdsveķi 506

Etanols 413, 414

Ēteri 419-421

Etiķskābe 446

Etiķskābes anhidrīds 454

Etilacetāts 455

Etilēnglikols 416, 417

Etilēnoksīds 421

Etilēns 384, 385

Etilhlorīds 404

Fenantrēns 399, 400

Fenolformaldehīdsveķi 504

Fenoli 417-419

Fenols 419

Filtrēšana 518

Fizikālais lielums 16
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Fluoraatrašanās dabā 268

- iegūšana 268

- īpašības 268, 269

- savienojumi 269, 270

Fluoreuķskābe 461

Formaldehīds 439, 440

Formulas,empīriskās, 46

- molekulārās(molekulformulas)
46, 47

-
struktūrformulas 46,47

Formulviemba 37

Fosfora atrašanās dabā 243

- iegūšana 243

- īpašības 245

- izmantošana 244

- savienojumi 245-247

Francija atrašanās dabā 182

- īpašības 182

Freoni 404

Fruktoze 479

Ftalskābe 450, 451

Funkcionālās grupas 359, 360

Furāns 467

Furfurols 467

Gaiss 255, 256

Gallija atrašanās dabā 208

- iegūšana 208

- īpašības 208

- izmantošana 209

- savienojumi 209

Gāzes relatīvais blīvums 52, 53

Gāzu iegūšana 517

Germānija atrašanās dabā 225

- iegūšana 225

- īpašības 225, 226

- savienojumi 226

Glicerīns 417

Glikoze 478

Hafhija atrašanās dabā 309

- iegūšana 309

- īpašības 309

- izmantošana 309, 310

Halkogēni 149

Halogēnalkāni 401-404

Halogēnalkēni 405, 406

Halogēnarēni 406-408

Halogēni 149, 267-282

Halogēnkarbonskābes 456

Halogēnogļūdeņraži 401-408

Heksāndiamīns-1,6 429

Hēlijs 283

Hibridizācija 41, 42,350

Hidrāts 71

Hidrīdi 164

Hidroksilkarbonskābes 456-458

Hidroksonija joni 169

Hinolīns 471

Hlora atrašanās dabā 270

- iegūšana 270

- īpašības 270, 271

- izmantošana 271

- savienojumi 271-275

Hlorbenzols 408

Hloretiķskābe 461

Hloroforms 402, 404

Hloroprēns 406

Hroma atrašanās dabā 315
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-
izmantošana 209
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Indikatori 95, 96

Indols 468, 469
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- iegūšana 299

- īpašības 299

- izmantošana 300

- savienojumi 300
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— daudzumdaļa(moldaļa) 80,81
— masas daļa 80, 81

Jodaatrašanās dabā 278

- iegūšana 278

-īpašības 278, 279

-
izmantošana 279
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- izmantošana 294
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Kalcija atrašanās dabā 188,189
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Kālija atrašanās dabā 178
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Karbonskābju amīdi 453,454
-anhidrīdi 451, 452

- esteri 452, 453
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451-455
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Katalīze 69-71
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Ketoni 433-441
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- iegūšana 338
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Kompleksie elementārobjekti
109-111
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Ķīmijas laboratorija 512-514

Ķīmiskā līdzsvara konstante 68

— pārvietošana 68, 69

- saite 348, 349

-
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Laboratorijas trauki 510-512
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Lantans 300
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Ligandi 109-111

Lipīdi 484-487

Litija atrašanās dabā 173
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- iegūšana 185

- īpašības 185,186
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- īpašības 323, 324
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Mērvienībusistēma 17

Metāli 55, 137

Metāluaizsargāšanapret koroziju
146-148

blīvums 138

cietība 139

elektrovadītspēja 138

iedalījums 137-139
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- kušanas temperatūra 138

- ķīmiskās īpašības 139-141
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- sakausējumi 141-143

- siltumvadītspēja 138

-
trauslums 139

Metanols 413

Metāns 381

Metilamīns 429

2-metilbutadiēns-1,3 387

Minerālmēsluveidi 554-557

Minerālūdeņi 170

Molārā koncentrācija 78, 79

Molārie lielumi 50

Molekuljoni 48

Molekulradikāļi 48, 49
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- iegūšana 320

- īpašības 320
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Mols 50
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Neons 283
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522-524

- katjonu pazīšana 520-522

- vielu iedalījums 135
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Niķeļa atrašanās dabā 340

- iegūšana 340

- īpašības 341

- savienojumi 341, 342
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Niobija atrašanās dabā 312

- iegūšana 313

- īpašības 313

- savienojumi 313, 314

Nitrobenzols 424

Nitrometāns 424

Nitrosavienojumi 422-424

Nomenklatūra, lUPAC, 361-877

- racionālā 361

- triviālā 360

Nosaukumi 47,48
Nukloni 21

Nulles potenciāls 102

Oglekļa alotropiskie veidi 212

- atrašanās dabā 212

-ķīmiskās īpašības 213, 214

- savienojumi 214, 215

Ogļhidrāti 473-483

Ogļūdeņraži 377, 378
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jumi 408-419

- slāpekļa atvasinājumi 421-433

Oksidēšanas pakāpe 44, 45
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- iedalījums 150,151
- nosaukumi 150

- reakcijas 158, 159
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Oleīnskābe 447

Orbitāle 20,29,30
-

molekulārā 36, 40

Organisko vielu pazīšana 524, 525
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Ozonīdi 150

Ozons 254, 255

Palmitīnskābe 446, 447

Pasivatori 148

Periodiskā likuma būtība 34

Peroksīdi 150

Pienskābe 461

Piridīns 470, 471

Pirmā palīdzība 525, 526

Pirols 467, 468

Platīnmetāli 342-345
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Polietilēntereftalāts 505
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Poliizoprēns 502

Poli-fi-kaproamīds 506
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Polimerizācija 497-500

Polimetilmetakrilāts504
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Polipropilēns 501

Polistirols 504

Politetrafluoretilēns 503

Polivinilacetāts 503

PoUvinilhlorīds 503

Polivinilspirts 503

Polonijs 267

Rādijs 198

Radons 285

Ražošana, acetilēna, 569, 570

- alumīnija 538, 539

- amonjaka 548-550

- anjonu virsmaktīvovielu 574,
575

- celulozes 576,577
- cementa 561, 562

- čuguna 534-536

-
etanola 571-573

-
formaldehīda 573

- fosforskābes 546, 547

- gāzbetona 563

- ģipša 559

- kālija hlorīda 554

- kaļķu 559-561

- karbamīda 553

- katjonu virsmaktīvo vielu 575

- kaučuka un gumijas 581, 582

-
keramikas izstrādājumu 557-559

- magnija 539, 540

- metanola 570, 571

- minerālmēslu 552-557

- nātrija hidroksīda 547, 548

- - karbonāta 550, 551

- nejonogēnovirsmaktīvo vielu

576

- novolaku un rezola 577-579

- polivinilhlorīda 580, 581

-
sālsskābes 544

- sērskābes 541-544

- silikātķieģeļu 563

- slāpekļskābes 545, 546

-
stikla 563-565

- superfosfāta 552

-
tērauda 536, 537

- vara 540
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Reakcijas, aizvietošanas, 59, 355

- apgriezeniskas 67

- apmaiņas 59

- ātruma konstante 63

- ātrums 62-64

- donorakceptora 40, 41

-
eksotermiskas 62

-
elektrofilās 357

-
endotermiskas 62

-
heterolītiskās 357

- homolītiskās 356

- ķēdes 66

- neap griezeniskas 66

- neitralizācijas 93
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nukleofilās 357

oksidēšanās-reducēšanās 59,

98-101

pievienošanas 356

protolītiskās 59

radikāļreakcijas 40, 41

sadalīšanās 59

savienošanās 59

siltumefekts 61, 62

- uz pilienu plates 517,518

Reakciju vienādojumi 60

Reaktori 532

Redokselektrods 102

Redokspāris 97

Redokspotenciāls 102

Redoksreakcijas 98

Reducēšanās 97

Rēnijs 330,331

Riboze 478

Rubīdijs 180,181

Saharoze 480

Saite, divkāršā, 42, 43

- jonu 37

- metāliskā 55

- nepolārakovalentā 36, 37

- n saite 350

- polāra kovalentā 36,37
- asaite 350

-
trīskāršā 42, 43

- ūdeņraža 39

- vienkāršā 42, 43

Saites joniskums 38

-
kovalentiskums 38

Sāļi 92, 93, 155

Sāļu fizikālās īpašības 157

- hidrolīze 94,95

- iedalījums 156

- nosaukumi 156,157

- reakcijas 161,162

Sārmi 153

Sausā baterija 104

Savienojumi, acikliskie (aiifātis-

kie), 358

- alicikliskie 391

-heterocikliskie 359,463-473

- - pieclocekļu 464-470

- -sešlocekļu 470-473

-
karbocikliskie 359

- koordinācijas 111

-
sintētiskie lielmolekulārie

496-507

Selēna atrašanās dabā 265

- iegūšana 265

- īpašības 265, 266

- savienojumi 266

Sēra atrašanās dabā 256

- iegūšana 256

- īpašības 257

- savienojumi 257-265

SI atvasinātās mērvienības 19

Sildīšana 516

Silīcija atrašanās dabā219,220
- iegūšana 220

-īpašības 220

-izmantošana 220

- savienojumi 220-225

Skābekļa atrašanās dabā 253

- iegūšana 254

- izmantošana 254-256

Skābeņskābe 449

Skābes 86-88,153

Skābju fizikālās īpašības 155

- iedalījums 153,154
- nosaukumi 154,155

-reakcijas 160,161

Skandijs 298, 299

Skudrskābe 446

Slāpekļa atrašanās dabā 233

- iegūšana 233

- īpašības 233

- izmantošana 233

- riņķojums dabā 242,243

- savienojumi 233-242

Smalcināšana 515

Spins 21

Spirti, vienvērtīgie piesātinātie,
409-114

Stabilitātes konstante 112

Standartpotenciāls 102,103

Starptautiskā mērvienību sistēma

SI 16,17

Stearīnskābe 446, 447

Stehiometrija 47

Stirols 399

Stroncija atrašanās dabā 194

- iegūšana 195

- īpašības 195

- izmantošana 195

- savienojumi 195,196

Sublimēšana 519, 520

Sudraba atrašanās dabā 288

- iegūšana 288

- īpašības 288, 289

- savienojumi 289, 290

Sulfanilskābe 430

Svēršana 515

Svina akumulators 105

-
atrašanās dabā 230

- īpašības 230, 231

- savienojumi 231, 232

Šķīdība 73

Šķīdības koeficients 73

Šķidrumi 53

Šķīduma blīvums 81

Šķīdumi, īstie, 71

-
koloidālie 71

Šķīšanas līdzsvara konstante 73,

82,83

Tallijs 210, 211

Tantals 314

Telūrs 266, 267

Termoķīmiskie vienādojumi 61, 62

Tetrafluoretilēns 405, 406

Tetrahlorogleklis 404

Tiofēns 467

Titāna atrašanās dabā 305

- iegūšana 306

- īpašības 306

-
izmantošana 307

- savienojumi 307,308

Titrēšana 96, 97,106
Titrs 79

Toluols 398

Trifenilmetāns 401

Trioli 414-Jl7

Ūdens atrašanās dabā 165

- cietība 193, 194

- fizikālās īpašības 166

- jonu reizinājums 85

-
ķīmiskās īpašības 168,169

-
lietošana 169,170

-
mīkstināšana 194

Ūdeņraža iegūšana 163

- īpašības 163,164
- izmantošana 184

- izotopi 162

- peroksīds 171, 172

- standartelektrods 102

Universālindikators 95, 96

Valence 44

Vanādijs 311, 312

Vara atrašanās dabā 285

- īpašības 286

- izmantošana 286

- savienojumi 286-288

Vērtība 44

Viela 49, 50

Vielas daudzuma vienība 50

- elementārobjektu daudzums 50

- gaismasjutība 509

-
heteronukleāras 55, 58.135

- higroskopiskums 508

-
homonuklearas 58,135

- indīgums 509

-
saliktas 58,135

- tīrība 508

- ugunsdrošība 509

- vienkāršas 55,58,135
Vielu maisījumi 50

Vinilhlorīds 405

Vīnskābe 461

Volframs 321, 322

Zelts 290, 291

Ziepes 485, 486

Žāvēšana 515

- pamatmērvienības 17
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ĶĪMISKO ELEMENTU PERIODISKĀ SISIMA iar divās rindās novietotiem a elemen

Elektronegativitāte

) 3,0 elementiem stipri izteiktas nemetāliskas īpašības; tie veido savienojumus, kuros ir 2,0 0 elementi veido savienojumus gan ar jonu, gan arī ar kovalentūm saitēm. Šajč grupa
kovalentās saites un ūdeņraža saites ir arī zelts un platīna grupas metāli

2,0 -3,0 ■mhmh
elementiem piemīt nemetāliskas īpašības; tie veido galvenokārt savienojumus,kuros q

elementiem stipri izteiktas metāliskas īpašības; tie veido jonusavienojumus un stipri
ir kovalentās saites, arī skābos oksīdus bāziskus oksīdus
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	6.3. att Periodiskas darbības reaktora shēma: 1 – izejmateriālu ievadīšana; 2 – maisītājs; 3 – produkta izvadīšana pēc tam, kad ķīmiskā pārvērtība ir notikusi.����������������������������������������������������������������������
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	6.5. att. Cikliska tehnoloģiskā shēma.���������������
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	6.8. att. Alumīnija iegūšanas iekārtas shēma: 1 – apvalks; 2 – ugunsizturīgi ķieģeļi; 3 – oglekļa bloki; 4 – anoda balstiekārta; 5 — anodgrafīts; 6 — strāvas pievads anodgrafītam; 7 – lokans vads; 8 – strāvas pievads katodmetālam.���������������������������������������������������������������������������
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	6.12. att. SO2 katalītiskas oksidēšanas un SO3 absorbcijas iekārtas shēma: 1 – siltuma apmainītājs; 2 – kontaktaparāts ar iebūvētiem siltumapmainītajiem; 3 – oleuma absorbers; 4 – monohidrāta absorbers.�������������������������������������������������������
	6.13. att. Shēma slāpekļskābes ražošanai paaugstinātā spiedienā: 1 – kompresors; 2 – amonjaka un gaisa sajaucējs; 3 – kontaktaparāts; 4 – siltuma izmantošanas katls; 5 – siltumapmainītājs; 6 – absorbcijas kolonna; 7 – slāpekļa oksīdu atdalītājs.�〰㙦〰㙣〰㘵〰㜵〰㙤〰㘱〰㈰〰㘱〰㘲〰㜳〰㙦〰㜲〰㘲〰㘵〰㜲〰㜳〰㍢〰㈰〰㌴〰㈰㈰ㄳ〰㈰〰㙤〰㙦〰㙥〰㙦〰㘸〰㘹〰㘴〰㜲〱〱〰㜴〰㘱〰㈰〰㘱〰㘲〰㜳〰㙦〰㜲�
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	6.15. att. Nātrija hlorīda ūdens šķīduma elektrolīzes iekārta, kurā katods ir dzīvsudrabs: 1 – elektrolīzers; 2 – anodgrafīts; 3 – katoddzīvsudrabs; 4 – amalgamas sadalītājs; 5 – dzīvsudraba sūknis.��������������������������������������������������������������������������������
	6.16. att. Amonjaka sintēzes iekārtas shēma (vidēja spiedienā): 1 – kompresors; 2 – sintēzes kolonna; 3 – dzesinātājs; 4 – iztvaikotājs; 5 – separators; 6 – cirkulācijas kompresors.��������������������������������������������������
	6.17. att. Tehnoloģiskā shēma nātrija karbonāta ražošanai pēc Solveja metodes (amonjaka metodes): 1 – kaļķakmens apdedzināšanas krāsns; 2 – NH3 absorbcijas kolonna; 3 – kolonna piesātināšanai ar CO2; 4 – kaļķu veldzēšanas iekārta; 5 – vakuumfiltrs; 6 – kalcinēšanas krāsns; 7- NH3 reģenerēšanas kolonna.����������������������������������������������������������������������������������������������������
	8.18. att. Karbamīda sintēzes tehnoloģiskā shēma: 1 – sintēzes kolonna; 2 – reakcijas maisījuma sadalīšanas kolonna; 3 – vakuumietvaices iekārta; 4 – granulēšanas tornis.�㜴〰㙦〰㘴〰㘵〰㜳〰㈰〰㈸〰㘱〰㙤〰㙦〰㙥〰㙡〰㘱〰㙢〰㘱〰㈰〰㙤〰㘵〰㜴〰㙦〰㘴〰㘵〰㜳〰㈹〰㍡
	6.20. att. Kaļķakmens apdedzināšanas stāvcepļa shēma: 1 – izejvielu transportieris; 2 – gaisa pievads; 3 – rotējoši ārdi; 4 – gaisa pievada aizsargzvans; 5 – ugunsizturīgs oderējums; 6 – stāvcepļa korpuss; 7 – iekraušanas piltuve; 8 – sadalītājkonuss; 9 – gāzes izvads.�����������������������������������������������〈�㄃�晥晦〰㌸〰㉥〰㌱〰㌸〰㉥〰㈰〰㘱〰㜴〰㜴〰㉥〰㈰
	6.19. att. Ķieģeļu ražošanas principiāla shēma: 1 – māla drupinātājs un transportieris; 2 – skrejdzirnavas; 3 – masas krātuve; 4 – masas homogenizēsanas un smalcināšanas ierīce; 5 – masas mīcīšanas un formēšanas agregāts; 6 – vagonete ar nežāvētiem ķieģeļiem; 7 – tuneļveida žāvētava; 8 – vagonete ar izžāvētiem ķieģeļiem; 9 – tuneļveida apdedzināšanas krāsns; 10 – vagonete ar apdedzinātiem ķieģeļiem; 11 – transportēšanas paliktnis ar ķieģeļiem.�　　㘀㄀　　㈀　　　㜀㌀　　㘀㄀　　㜀㘀　㄀　㄀　　㘀㌀　㄀㄀㌀　　㘀愀　　㜀㐀　　㜀㘀　　㘀㔀　　㜀㈀　　㜀㐀　　㘀攀　　㘀㔀　　㈀攀　　　　㌀㘀㌀㤀㌀　㌀　㌀㈀㌀　㌀　㌀　㌀㜀㌀　㌀　㌀　㌀㘀㌀㄀㌀　㌀　㌀㘀㌀㄀㌀　㌀　㌀㜀㌀㔀㌀　㌀　㌀㘀㌀㜀㌀　㌀　㌀㜀㌀㌀㌀　㌀　㌀㜀㌀㐀㌀　㌀　㌀㘀㌀㤀㌀　㌀　㌀㘀㘀㔀㌀　㌀㄀㌀　㌀㄀㌀　㌀　㌀㜀㌀㐀㌀　㌀㄀㌀　㌀㄀㌀　㌀　㌀㈀㌀　����ᴀꄀ��‏⠡좓
	6.21. att. Portlandcementa ražošana pēc slapjā paņēmiena: 1 – mālu uzduļķotājs; 2 – veserdzirnavas; 3 – ložu dzirnavas; 4 – duļķa baseini; 5 – horizontālie duļķa baseini; 6 – rotējošā krāsns; 7 – klinkera dzesēšanas siltumapmainītājs; 8 – klinkera noliktava; 9 – cementa malšanas ložu dzirnavas; 10 – cementa glabāšanas tvertnes (silosi).����������������������������������������������������������������������������������������������������
	6.22. att. Akmeņogļu darvas pārstrādes shēma.�eini; 6 – rotējošā krāsn
	6.23. att Naftas destilācijas iekārtas shēma: 1, 6 – cauruļkrāsns; 2 – kolonna destilācijai atmosfēras spiedienā; 3, 5, 9 – dzesinātāji; 4,8 – kondensatori; 7 – kolonna destilācijai vakuumā.������������������������������������������������������������
	6.24. att. Shēma katalītiskā krekinga iekārtai ar katalizatora pneimotransportu: 1,3- separatori; 2 – reģenerators; 4 – reaktors,�������������������������
	6.25. att. Acetilēna iegūšana no kalcija karbīda: 1 – karbīda tvertne; 2 – automātiskais slēgs; 3 – karbīda starptvertne; 4, 6 – gliemežveida transportieris; 5- acetilēna ģenerators; 7 – dzesētājkolonna; 8 – nostādinātājs; 9- sūknis.���������������������������������������������������������������������������
	6.26. att Etanola ražošana no etilēna: 1,2- turbokompresori; 3 – siltumapmainītājs; 4 – cauruļkrāsns; 5 – reaktors; 6, 8, 11 – separatori; 7, 12, 14 – kondensatori; 9 – skruberis; 10 – drosele; 13, 15 – rektifikācijas kolonnas; 16 – ūdens attīrīšana.����������ꀅ�㄃�晥晦〰㌶〰㉥〰㌲〰㌵〰㉥〰㈰〰㘱〰㜴〰㜴〰㉥〰㈰〰㐱〰㘳〰㘵〰
	6.27. att Novolaku vai rezola iegūšanas iekārtas shēma: 1 – kondensators; 2- kondensēta tvertne; 3 – reaktors ar maisītāju un siltumapmaiņas apvalku.�〰㈰〰㌸〰㉣〰㈰〰㌱〰㌱〰㈰㈰ㄳ〰㈰〰㜳〰㘵〰㜰〰㘱〰㜲〰㘱〰㜴〰㙦
	6.28. att. Zemspiediena polietilēna ieguves iekārtas shēma: 1,2,3- maisītāji; 4 – reaktors; 5 – pilienu uztvērējs; 6 – dzesinātais; 7 – gāzu pūtējs; 8 – suspensijas nodalītājs; 9 – granulators; 10 – žāvētava; 11,14 – centrifūgas; 12,13,15 – maisītāji.������������������������������������������������������������������������������������������
	6.29. att. Polivinilhlorīda iegūšanas iekārtas shēma: 1 – reaktors; 2 – koagulators; 3 – vakuumfiltrs.�伭䃋伭킳伭����������Ā���
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