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ЩЕЛОЧНЫЕ МЕТАЛЛЫ.
§ 188. Общая характеристика. К первой группе периоди​ческой системы принадлежат пять одновалентных энер​гичных металлов, т. е. при переходе в состояние ионов теряющих только по одному электрону, а именно:
Литий Li Натрий Na Калий К Рубидий Rb  Цезий Cs
Все они носят название щелочных металлов; они обра​зуют самые сильные основания, называемые едкими щело​чами.
Кроме щелочных металлов к первой группе принадлежат: еще неизвестный элемент с атомным числом 87 и три металла, сильно отличающихся от щелочных металлов,—-медь, серебро и золото, сведения о которых даны в § 222.
Щелочные металлы показывают правильное изменение свойств с увеличением атомного веса:
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Li' 6,94 0,534 13,0 180° spme [400°
Na 23,00 0,971 23,7 97,6° 8717,5°
K 39,10 | 0,862 45,4 63,5° 762,2°
Rb 85,45 1,52 55,8 39° 696°

Cs 132,80 1,87 71,9 28,5° 670°




Из этой таблицы видно, что с увеличением атомного веса удельные веса и атомные объемы (относительные объемы ато​мов) увеличиваются, а точки плавления и кипения понижаются. Интервалы в атомных весах приблизительно те же, что и в металлоидных группах: между Li и Na—16,06, между Na и К — 16,1, между К и Rb— 46,4 и между Rb и Cs — 47,3.
В отношении химических свойств, как сказано, все эти эле​менты — одновалентные и самые энергичные ме​таллы: они (особенно К, Rb и Gs) легко окисляются, разлагают воду при обыкновенной температуре и образуют сильные основания (едкие щелочи), с кислотами дающие прочные соли, хорошо рас​творимые в воде; с увеличением атомного веса и атомного объема замечается увеличение напря​женности химической энергии и, следовательно, увеличение химической активности (повышение металлических свойств).
Общая формула солеобразовательного окисла этих одновалент​ных металлов — R2O, гидрата окиси—RОН. Как окислы и гидраты их, так и большинство солей этой группы хорошо раство​римы в воде и имеют высокую степень диссоциации. Общая формула сернистых соединений — R2S или RHS; хлористых — RCl; азотнокислых — RNO3; углекислых — R2CO3 и RHCO3 и т. д. С азотом известны соединения по типу M3N, напр. Na3N, K3N, Li3N. С водородом образуют по типу RH белые кристаллические вещества, взаимодействующие с водой по следующему уравне​нию: 

МеН+Н'+ОН'(М'+ОН'+Н2.
Натрий, Na.
Атомный вес = 23,00.  Уд.  в.   (вода = 1) = 0,971.  Темп. плавл.=97,6°. Темп.
кип. 877,5°. В соединениях одновалентен. В чистом виде подучен  Дэви  в 1807 году.
§ 189. Натрий широко распространен в природе в виде хло​ристого натрия (NaCl), который находится в морской воде (ок. 2,7() или образует залежи «каменной соли» во многих местах земли (напр. в СССР, в Германии — в Стассфурте, в Галиции и т. д.). Кроме того, натрий входит в состав многих силикатов, чилийской селитры (NaNO3), криолита— в виде его фтористоводородной соли с фтористым алюминием (Na3AlF6) и др. Вообще, солями натрия минеральная природа очень богата; почвой они не задерживаются (тогда как соли калия почвой прочно удерживаются), а свободно фильтруются; по этой причине и в растениях находятся преимущественно соли калия, солей же натрия гораздо меньше, и морская вода поэтому же богаче, со​лями натрия, чем солями калия. Морские водоросли питаются солями натрия. В крови животных всегда находится NaCl.
Металлический натрий был получен в 1807 году английским химиком Дэви при электролизе расплавленного едкого натра. В технике он раньше получался накаливанием смеси сухой соды с углем:
Na2CO3+2C=2Na+ЗСО.
А в последнее время натрий получают по методу Деви — электролизом расплавленного NaCl (или NaOH) в железных со​судах, разделяя электроды диафрагмою, иначе реакция пойдет обратно:
2NaCl=2Na+Cl2.
В случае электролиза NaOH на катоде выделяется натрий, а на аноде — анион гидроксила — ОН', но так как анионы ОН' в свободном состоянии не могут существовать, то они, соеди​няясь попарно, образуют воду и кислород, т. е.
2NaOH=2Na+2OH', 20H'=H2O+O;
вода же, диффундируя к катоду, могла бы, если бы не было диафрагмы, реагировать с выделившимся натрием:
H3O+Na=NaOH+H;

так что в конечном схема электролиза NaOH выразится так: NaOH=Na+H+O,
или в молекулярных отношениях:
2NaOH=2Na+Н2+O2.

           на катоде на аноде
Натрий плавится при 97,6° и кипит при 877°. При обыкно​венной температуре он очень мягок и легко режется ножом. На свежем разрезе он серебристо-белого цвета с металлическим блеском, быстро тускнеющим на влажном воздухе благодаря образованию окиси натрия, Na2O, быстро переходящей в гидрат NaOH, а под влиянием СO2 воздуха и в углекислую соль; для предохранения от окисления натрий сохраняется в ке​росине или нефти. При медленном окислении на воздухе обра​зуется недокись натрия, Na4O.
При действии на воду натрий легко выделяет водород, сам переходя в гидроокись:
2Н2O+2Na=2NaOH+H2;
водород при этом не загорается. С галоидами натрий реагирует очень энергично.
Со многими металлами натрий дает химические соединения, напр. Na2Pb, Na4Pb, Na2Sn и Na4Sn, Na3Bi и др. С ртутью образует амальгамы различного состава, напр. NaHg, NaHg2, NaHg4 и др. С водородом при темп. около 360° дает твердое со​единение NaH — гидрид натрия.
Натрий применяется для получения некоторых соединений натрия, а также для целей восстановления; для последней цели часто применяют амальгаму натрия, как реагирующую менее энергично, чем сам натрий.
Гидрат окиси натрия, NaOH, или едкий натр, получается при кипячении раствора Na2CO3 с гашеной известью:
Na2CO3+Ca(OH)2=2NaOH+CaCO3,
при этом СаСO3, как нерастворимый в воде, осаждается, а NaOH остается в растворе.
Полученный раствор едкого натра сливают с осадка углекальциевой соли, выпаривают досуха, плавят и выливают в же​лезные формы.
В настоящее время едкий натр получают при действии элек​трического тока на водный раствор поваренной соли (NaCl): на аноде при этом выделяется хлор, на катоде — натрий, который с водою дает NaOH и водород. Чтобы хлор с анода не стал реагировать с NaOH (от чего могли бы образоваться — NaCl, NaCIO и NaClO3), электроды разделяют диафрагмой — пористой перегородкой из глинистого известняка. При этой реакции, как видно, получается и хлор (см. §64 ).
Едкий натр — белая твердая масса, плавящаяся при 318°, очень легко растворимая в воде. На воздухе он расплывается, поглощая воду и углекислоту:
2NaOH+CO2=Na2CO3+H2O.
В химическом отношении NaOH — типичное сильное основание с большой степенью диссоциации: в водных растворах почти сполна распадается на свои ионы — Na• и ОН'; различные кис​лоты легко дают с ним прочные соли. С нейтральными солями других металлов NaOH вступает в обменное разложение и дает гидраты окисей этих металлов, а сам переходит в соль той кис​лоты, соль которой участвовала в реакции, например:
CuSO4+2NaOH=Cu(OH)2+Na2SO4.
Жиры, сало, масла NaOH разлагает, образуя мыло.
В технике едкий натр имеет широкое применение для при​готовления стекла, мыла, при очистке керосина и т. д. В крепком растворе сильно разъедает кожу и ткани. В больших количествах NaOH применяется при получении целлюлозы и многих органиче​ских веществ. Техническое название NaOH — каустическая сода.

Перекись натрия (Na2O2) получается при пропускании су​хого, лишенного СO2, воздуха над нагретым металлическим нат​рием; представляет белый порошок, расплывающийся на воздухе. В воде растворяется с образованием едкого натра и с выделе​нием кислорода Na2O2+Н2O=2КаОН+O. При действии сла​бых кислот выделяет перекись водорода; последняя по отноше​нию к Na2O2 является кислотой. Nа2O2 применяется как сильный окислитель, для беления шелка, шерсти и других тканей, для дезинфекции, для регенерации воздуха, напр. в подводных лод​ках. Смесь Na2O2 с органическими веществами от капли воды взрывает.
Хлористый натрий или поваренная соль, NaCl, находится в морской воде, в воде соляных озер и источников и образует громадные залежи каменной соли в Стассфурте близ Магде​бурга, в Величке в Галиции, в Илецкой Защите близ Орен​бурга и в Казакстане от Каспийского моря до Алтая и Иртыша. • Добывается хлористый натрий из морской воды следующим образом: во время прилива морскую воду впускают в специально для этой цели предназначенные ямы и оставляют ее там испа​ряться под влиянием солнечной теплоты. После достаточного испарения осаждается довольно чистая соль, которую выгребают лопатами. Испарение иногда ускоряют, подвергая раствор гради​рованию в градирнях — высоких сооружениях из хвороста: сверху на висящий хворост льют соляной раствор, который, бла​годаря большой поверхности испарения, испаряется быстрее. В холодных странах для этой же цели пользуются холодом: при замерзании воды выделяется почти чистый лед, соль же остается в растворе; последний выпаривают и добывают таким образом хлористый натрий.
Каменную соль добывают прямо выломкою в шахтах.
Химически чистый хлористый натрий получается при пропу​скании НСl в насыщенный раствор поваренной соли, так как по отношению к иону Cl' получается перенасыщенный раствор.
Хлористый натрий кристаллизуется без кристаллизационной воды в кубах правильной системы. При накаливании кристаллы растрескиваются вследствие выделения механически включенной воды. Коэффициент растворимости NaCl при 0°=36, а при 100°=39; насыщенный раствор содержит около 26% соли; плавится при 810° и кипит ок. 1750°.
Поваренная соль употребляется в пищу; ион Na• из NaCl является постоянной составной частью клетки, а ион Cl' играет важную роль в выработке соляной кислоты желудочного сока; NaCl идет для приготовления солевых ванн, при применении которых вызывает раздражение кожи и прилив крови к поверх​ности тела и таким образом влияет на питание и кровонаполнение тканей. Поваренная соль идет для целей консервирования; из нее же готовят —NaOH, Na2CO3, Na2SO4, HCl и др.
Азотнокислый натрий (азотнонатриевая соль) или натрон​ная селитра, NaNO3, по свойствам похожа на калийную се​литру, но отличается от нее большей гигроскопичностью (вслед​ствие этого не может быть употреблена для приготовления пороха). Большие залежи ее находятся в Чили и Перу, отчего NaNO3 иногда называется чилийской селитрой. Плавится она при 313°. Применяется для добывания азотной кислоты и ка​лийной селитры (см. KNO3). Азотнокислый натр в больших количествах применяется также в качестве  удобрения.  Это самое важное вещество для азотистого питания растений.
Сернокислый натрий (сернонатриевая соль) иди глауберова соль, Na2SO4, в природе встречается в виде минерала тенар​дита (около Мадрида) и в некоторых источниках, например в карлсбадской воде. В огромных количествах она находится в Карабугазском заливе Каспийского моря: находящийся здесь слой Na2SO4, по приблизительному расчету, даст около 576 мил​лиардов килограммов.
Фабричный способ получения ее состоит в действии серной кислоты на поваренную соль (напр. при производстве HCl•Na2CO3).
Na2SO4 кристаллизуется в больших призмах моноклинической системы с 10 частицами кристаллизационной воды; раствори​мость ее при разных температурах очень различна: так, 100 ч. воды при 0° растворяют 12 частей, а при 34° — 412 частей Na2SO4•10H2O.
При 34° образуется десятиводный гидрат, имеющий наиболь​шую растворимость: он может при нагревании плавиться в своей кристаллизационной воде и легко дает пересыщенный раствор. При охлаждении такого пересыщенного раствора до 5° появля​ются кристаллы семиводного гидрата Na2SO4•7H2O. Выше 34° глауберова соль частью теряет воду и превращается в смесь гидрата с безводной солью. На воздухе прозрачные кристаллы Na2SO4•10H2O постепенно теряют воду (выветриваются) и пре​вращаются в белый порошок.
Глауберова соль употребляется как слабительное средство, а в технике — для получения стекла и, главным образом, для получения соды по методу Леблана.
Оернистокислый натрий(сернистонатриевая солъ),Nа2SO3•7Н2O, получается при действии SO2 на NaOH. Применяется как проя​витель в фотографии: он является восстановителем, окисляясь сам в Na2SO4.
Серноватистокислый натрий (серноватисто-натриевая соль) — Na2S2O3 (см. §162).

Углекислый натрий (угленатриевая соль) или сода, Na3CO3, имеет очень широкое применение в промышлен​ности. 
В природе сода найдена в готовом виде в Мексике близ Калифорнского залива, в Египте и в некоторых местностях в Азии.
В технике применяются два способа для получения соды: способ Леблана и аммиачный способ Сольвея.
Способ Леблана распадается на две операции: 1) пре​вращение поваренной соли (исходный продукт) в глауберову соль (сульфат), причем побочным продуктом является соляная кислота:
2NaCl+H2SO4=Na8SO4+2HCl,
и 2) превращение глауберовой соли в соду. Это последнее про​изводится во вращающихся печах, в которых накаливают смесь глауберовой соли (1 ч.), каменного угля (9,5 ч.) и мела (1 ч.); реакция проходит через следующие фазы:
1) Na2SO4+4С=Na2S+4CO; 2) Na2S+CaCO3=CaS+Na2CO3.
Получаемый в содовой печи так называемый содовый плав выщелачивают водой, причем получают раствор соды и содо​вые остатки, состоящие главным образом из трудно раство​римой смеси сернистого кальция (CaS) с СаО. Раствор соды вы​паривают в железных сосудах и выделенную соду очищают сна​чала прокаливанием, а потом перекристаллизацией. Недостатки этого способа состоят в том, что получается нечистая сода, и в том, что получается не имеющий выгодного применения побоч​ный продукт— CaS.
Аммиачный способ — способ Сольвея — рациональнее (и дешевле и продукт чище) предыдущего и потому вытесняет его. Он состоит в том, что насыщенный раствор поваренной соли насыщают под давлением аммиаком и углекислым газом. При этом осаждается трудно растворимая кислая угленатровая соль, а побочным продуктом является нашатырь. Реакция идет в две фазы:
1) NH3+H2O+CO2=NH4HCO3; 2)NaCl+NH4HCO3=NH4Cl+NaHCO3.
Полученную в осадке кислую угленатровую соль отделяют от раствора нашатыря и затем прокаливают, причем она, теряя воду и углекислоту, переходит в соду:
2NaHCO3=Na2CO3+H2O+CO2
Углекислый газ собирают и пускают в оборот; из нашатыря действием гашеной извести вновь вытесняется аммиак, который опять идет в дело:
2NH4Сl+Са(ОН)2=СаСl2+2NH3+2Н2O.
Следовательно, при этом способе и побочные продукты не теряются и исходные материалы доступны и дешевы 1.
В последнее время соду начинают готовить насыщением углекислым газом едкого натра, полученного электролитическим путем из водного раствора хлористого натрия.
Сода кристаллизуется в виде больших моноклиноэдрических призм с 10 частицами воды; известны и другие гидраты соды. Обезвоженная сода называется кальцинированной содой.
Раствор соды имеет щелочной вкус и щелочную реакцию (гидролиз). Растворимость соды меняется с температурой; при 33,5° она наибольшая (100 ч. воды растворяют 59 ч. соды).
Безводная сода на воздухе поглощает влагу; плавится она при 853° и улетучивается немного при белом калении.
Применяется сода чрезвычайно широко: в мыловаренном про​изводстве (твердое мыло), в стеклянном (обыкновенное стекло) и писчебумажном (при кипячении тряпок вместе с известью), при белении хлопчатобумажных и льняных изделий (ткани вывари​вают сначала, перед белением, в содовом щелоке), для смягче​ния жесткой воды; из соды готовятся другие натронные соеди​нения, напр. NaOH; в домашнем обиходе сода употребляется при стирке белья, при чистке посуды от жира и т. д.

Кислый углекислый (кислая угленатриевая соль) натрий, NaHCO3 (или двууглекислая сода), получается в виде кристал​лического вещества или по методу Сольвея, или при дей​ствии углекислого газа на насыщенный раствор соды (Na2CO3).
Применяется в медицине при хронических болезнях желудка и кишек, при изжоге, подагре и др. (принимается натощак, так как она нейтрализует НСl желудочного сока), для приготовле​ния шипучих порошков и шипучих напитков (вместе с винной кислотой), а также в хлебопекарном деле как суррогат дрожжей. 
Кремнекислый натрий (кремненатриевая соль), Na2SiO3 — натровое растворимое стекло — получается при сплавлении кварцевого песка с NaOH (или с Na2SO4+4C). Он широко при​меняется для приготовления стекол, несгораемых тканей, для закрепления красок и т. п.
Калий, К.
Атомн. вес — 39,10. Уд. вес = 0,862 при 15°. Темп. плавл.=63,5°.  Темп. кип.
762,2. В соединениях одновалентен. Радиоактивен.
В чистом виде был получен Дэви в 1807 году.
§ 190. В природе главнейшими соединениями, в состав кото​рых входит калий, являются силикаты: между ними наиболее распространены полевой шпат (К2O•Аl2O3•6SiO2) и слюда, которые вместе с кварцем слагают гранитные породы. При вы​ветривании этих пород калийные соединения переходят в почву и всасываются растениями. При сжигании растений калий остается в золе в виде К2СO3: в; золе дров, напр., содержится около 9—10% К2CO3. Кроме того хлористый калий (КСl) вхо​дит в состав морской воды, а также образует значительные залежи в Стассфурте близ Магдебурга (минерал сильвин); входит в состав минералов — карналлита (MgCl2•KCl•6H2O), каинита (MgSO4•KCl•3H2O) и др. Только что открыты калие​вые соли в СССР — в районе Соликамска.

Металлический калий до последнего времени получался нака​ливанием смеси поташа и угля:
К2СO3+2С=К2+ЗСО.
В настоящее время техника начала применять для получения металлического калия (аналогично натрию) электролиз его со​единений,— это метод, которым в 1807 г. калий был получен впервые Дэви (электролизом расплавленного едкого калия).
Металлический калий на свежем разрезе имеет серебристый блеск. При обыкновенной температуре он, подобно натрию, мягок и легко режется ножом. Он плавится при 63,5°, кипит при 762,2° и при краснокалильном жаре превращается в зеленоватый пар.
Калий легко окисляется на воздухе, почему и сохраняется в хорошо закрывающихся сосудах под нефтью. Как уже было сказано, в совершенно сухом воздухе калий не окисляется, а в присутствии ничтожного количества воды (катализ) реакция окисления идет очень быстро. Воду он разлагает с выделением водорода и образованием едкого кали:
К+Н2O=КОН+Н.
При разложении Н2O калием выделяется так много тепла, что водород сам загорается и горит фиолетовым пламенем; окраска принадлежит парам калия. С галоидами и серой калий соединяется непосредственно и также с выделением большого количества тепла; с водородом, подобно натрию, дает твер​дое соединение КН.
Окись калия, К2O, получается при сжигании калия в сухом воздухе. Она представляет белую массу, жадно притягивающую воду и образующую при этом гидрат окиси калия.
Гидрат окиси калия, КОН, обыкновенно получался действием гашеной извести на поташ (К2СO3):
К2СO3+Са(ОН)2=2КОН+СаСO3.

В последнее время КОН (подобно NaOH) начали получать при действии электрического тока на раствор хлористого калия:
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Едкое кали — белое кристаллическое вещество, легко плавя​щееся, а при высокой температуре улетучивающееся без выде​ления воды. На воздухе КОН расплывается, поглощая воду и углекислоту и превращаясь в поташ (К2СO3). В воде и спирте КОН легко растворим. КОН есть тип сильных оснований; в его водном растворе лакмус делается синим, а фенолфталеин — крас​ным. В растворе КОН сильно ионизировано. Все кислоты оно нейтрализует с образованием средних солей. При действии на соли тяжелых металлов дает гидраты окисей. Из аммонийных солей выделяет NH3. Раствор едкого кали в воде разъедает органические вещества и потому не может быть процеживаем через фильтровальную бумагу. Стекло растворяется в едком кали. Жиры им обмыливаются. Раствор КОН сильно разъедает кожу, причем вследствие гидролиза белковых и других веществ получается липкая масса. В медицине применяется как прижи​гающее средство. В технике КОН идет на изготовление жидкого «зеленого» мыла.
Галоидные соли калия в чистом виде получаются при пря​мом соединении калия с галоидами, или при растворении едкого кали или поташа в галоидоводородных кислотах; в смеси с дру​гими солями (хлорноватистыми и хлорноватыми) они получаются при действии галоидов на КОН (см. ниже). Они все легко рас​творимы в воде, кристаллизуются в правильной системе и имеют соленый вкус.
Хлористый калий в природе встречается в виде минерала сильвина; кристаллизуется в прозрачных кубах, уд. веса 1,84. Плавится при 780° и улетучивается при сильном накаливании. При 0° коэфициент растворимости его=25,5, а при 100°—57. Это очень важное вещество для целей удобрения и для получе​ния других калийных соединений.
Бромистый калий (KBr) и йодистый калий (KJ) суть твердые белые кристаллические вещества, хорошо растворимые в воде. Применяются в качестве лекарств. Бромистый калий, а равно и другие бромистые соли употребляются при состояниях беспо​койства и возбуждения центральной нервной системы: они (точнее ион Br') успокаивают; прописываются они и при эпилепсии: они уменьшают количество припадков.
Йодистый калий применяется при артериосклерозе, при си​филисе, золотухе, туберкулезе, при хроническом отравлении ртутью и свинцом и т. д.
KJ при действии О воздуха и СO2 разлагается с выделением свободного J, отчего раствор сильно окрашивается. Водный рас​твор KJ легко растворяет иод, образуя комплексную соль KJ3.
Хлорноватокалиевая соль, КСlO3 (бертоллетова соль), полу​чается при пропускании хлора в крепкий нагретый раствор едкого кали:
6КОН+ЗСl2=5КСl+КСlO3+ЗН2O.
При охлаждении выделяется трудно растворимая бертоллетова соль. Хлорноватокалиевая соль кристаллизуется из горячего раствора блестящими пластинками моноклиноэдрической системы. Трудно растворима в воде. (При 75° коэф. раств.=6.) Пла​вится около 360°.
В настоящее время КСlO3 готовят электролитически — из природного КСl в щелочном растворе, не разделяя электродов, причем выделяющийся хлор реагирует с КОН по вышеприведен​ному уравнению и дает КСlO3.
Бертоллетова соль применяется для получения кислорода, при приготовлении бенгальских огней, спичек, взрывчатых сме​сей и как сильно окисляющее и дезинфицирующее средство. При действии соляной кислоты КСlO3 выделяет много хлора по уравнению: КСlO3+6НСl=КСl+ЗН2O+ЗСl2.
Хлорноватистокалиевая соль, КСlO (хлорноватистокислый калий), получается при пропускании хлора в холодный и сла​бый раствор едкого кали:
2КОН+Сl2=КСl+КСlO+Н2O.

Раствор имеет запах хлора и обладает белящими свойствами (жавелевая вода).
Азотнокислый калий (азотнокалиевая соль), KNO3, или селитра, встречается в природе в свободном состоянии. Она образуется при окислении азотсодержащих органических ве​ществ при свободном доступе воздуха и воды и под влиянием особых микроорганизмов (Bacillus nitrificans). Искусственно она получается в так называемых селитряницах, где навоз и разные отбросы с древесной золой и известью подвергают в рых​лых кучах действию воздуха в течение 2—3 лет. Образовав​шиеся азотнокислые соли калия выщелачивают водой. KNO3 приготовляют также из чилийской селитры (NaNO3) при дей​ствии на нее КСl при кипячении, по уравнению:
NaNO3+КСl=KNO3+NaCl.
Реакция здесь совершается до конца, потому что раствори​мость NaCl мала и почти одинакова как при обыкновенной тем​пературе, так и при кипячении, a KNO3 в горячей воде раство​рим гораздо более, чем в холодной, а потому при охлаждении горячего раствора KNO3 выкристаллизовывается. Селитра кри​сталлизуется большими шестигранными призмами ромбической системы. При 0° коэфициент растворимости ее =1,3, а при 100° = 24,7. Селитра плавится около 340° и при дальнейшем нагревании разлагается на азотистокислый калий и кислород:
KNO3=KNO2+O.
Селитра применяется в громадных количествах для целей окисления, для удобрения, при солении мяса вместе с поварен​ной солью и для производства черного пороха. 
Порох (черный) представляет механическую смесь 75 % (в среднем) селитры, 10% серы, 14% угля и 1% воды. Разло​жение пороха при сгорании сопровождается образованием сво​бодных — азота, углекислого газа, сернистого калия и др.
Действие пороха основано на быстром образовании газов (азота и углекислого газа) при значительном выделении тепла, отчего объем их более чем в 1000 раз превышает объем пороха.

KNO3 при накаливании с окисляющимися веществами (обык​новенно со свинцом) переходит в азотистокалиевую соль KNO2; это— соль малопостоянная: в водном растворе имеет щелочную реакцию (гидролиз).
Углекислый калий (углекалиевая соль), К2СO3, или поташ (Pottasche), получается из золы растений, для чего последнюю выщелачивают водой и из полученного раствора выкристал​лизовывают сырой поташ. Для очищения его еще раз перекристаллизовывают, прокаливают и растворяют в небольшом количестве воды; сам К2СO3 растворяется в воде очень легко, а примеси не растворяются; раствор сливают с осадка и выпа​ривают. В последнее время поташ стали получать искусственно, аналогично получению соды, по методу Леблана (см. при на​трии). К2СO3 — белый порошок, расплывающийся на воздухе; он плавится, не разлагаясь, при 838°. В воде хорошо раство​рим; при 20° коэффициент растворимости = 94. Из воды поташ кристаллизуется в виде К2СO3•ЗН2O; сильно расплывается. Вод​ный раствор поташа вследствие гидролиза имеет щелочную реакцию. В спирте поташ нерастворим. Применяется для при​готовления богемского (бемского) и хрустального стекла и зеле​ного мыла.
При сплавлении К2СO3 с серой получается желтая раство​римая в воде смесь пятисернистого калия с серноватистокислым калием, называемая серной печенью:
ЗК2СO3+12S=2K2S5+K2S2O3+ЗСO2.
Кремнекислый калий (кремнекалиевая соль), К2SiO3, или растворимое стекло, получается при растворении кремнезема в едком или углекислом калии при их сплавлении:
SiO2+2КОН=K2SiO3+Н2O, SiO2+К2СO3=K2SiO3+CO2.
Он представляет собою аморфную стекловидную массу, рас​творимую в воде. Применяется там же, где и Na2SiO3 (см. §189). 

Соли калия радиоактивны; но лучеиспускающая способность их очень слабая, — примерно в 1 000 раз слабее лучеиспускающей способности урана.
Соли калия имеются и в человеческом организме: они нахо​дятся там в определенном соотношении с солями натрия и каль​ция; сами же по себе они являются вредными.
Литий, рубидий и цезий.
§ 191. К щелочным металлам относятся еще литий, рубидий и це​зий; из них наименьшим атомным весом обладает литий (Li=6,94); далее идут рубидий (Rb=85,45) и цезий (Cs=132,80). Рубидий и цезий показывают полную аналогию свойств с калием, являясь только более энергичными, не​жели калий. Они были открыты в 1860 году Бунзеном и Кирхгофом при помощи спектрального анализа. Соли рубидия радиоактивны.
Литий, наоборот, более близок к элементам следующей, второй группы. Так, например, углекислая и фосфорнокислая соли его трудно растворимы, по​добно соответствующим солям магния, стронция, кальция и бария. Соединения лития находятся в золе табака, чая, кофе, свекловицы и др. Соли лития, введенные в организм, способствуют растворимости мочевой кислоты и ее солеи, а потому и применяются при ревматизмах и при подагре, вызываемых этими соединениями.
Аммоний, NH4.
§ 192. Соли аммония (см. «Аммиак», §102). Большое сход​ство с металлами первой группы имеет одновалентная группа «аммоний» (NH4) (ион — NH'4). Металлический характер аммо​ния подтверждается существованием амальгамы аммония, полу​чаемой обменным разложением амальгамы натрия с хлористым аммонием:
Hg•Na+NH4Сl=NaCl+Hg•NH4.
Амальгама аммония образует рыхлую объемистую массу, раз​лагающуюся на ртуть, аммиак и водород:
Hg•NH4=NH3+ H+Hg.
Растворяясь в воде, аммиак образует щелочную жидкость — гидрат окиси аммония, в общежитии известный под име​нем нашатырного спирта:
NH3+H2O=NH4OH.

Это — вещество слабоосновного характера: степень ионизации его молекул мала.
Соли аммония получаются при прямом соединении аммиака с соответствующими кислотами, например хлористый аммоний получается при действии аммиака на соляную кислоту:
.,NH3+HCl=NH4Cl.
Соли аммония — белые кристаллические вещества, довольно хорошо растворимые в воде. Они напоминают по свойствам соли калия и натрия. Отличительное свойство их — летучесть, которая объясняется легкой диссоциацией их солей при сравни​тельно невысокой температуре, например:
NH4Cl=NH3+HCl,
a NH3 и НСl  при  понижении  температуры  снова соединяются между собою, образуя нашатырь (опыт, см. стр. 314).
Из соединений аммония имеют практическое применение на​шатырный спирт и углекислый аммоний (нюхательный поро​шок)— применяются как лекарства; последний употребляется также при печении теста вместо дрожжей; аммиак идет при содовом производстве; NH4NO3 в смеси с углем применяется в качестве пороха, а также для целей охлаждения, так как при растворении в воде (3 ч. соли на 2 ч. воды) дает понижение температуры на 25—27°. Хлористый аммоний — в красильном деле и при ситцепечатании и пр.; сернистый аммоний, полу​чаемый при пропускании H2S в нашатырный спирт, в лабора​ториях применяется при анализе для выделения некоторых металлов из смесей.
Очень важное значение для удобрения в последнее время получил сернокислый аммоний (NH4)2SO4; он получается из газо​вых вод (на газовых заводах) действием на них H2SO4, или по способу Габера (см. при аммиаке), или, наконец, при участии гипса: в раствор аммиака вводят порошок гипса и затем под давлением накачивают СO2; путем обменного разложения полу​чаются СаСO3 и (NH4)2SO4.
РЕАКЦИИ ИОНОВ ПЕРВОЙ ГРУППЫ.
§ 193. Металлы первой группы характеризуются следующими реакциями. Натрий: 1) соли его окрашивают пламя в желтый цвет; 2) с  пиросурьмянокалиевой  солью   в  нейтральном  растворе   дают белый кристаллический осадок пиросурьмянокислого натрия (Na2H2Sb2O7):
K2H2Sb2O7+2NаСl=Nа2Н2Sb207+2КСl.
Калий: 1) соли калия окрашивают пламя в фиолетовый цвет;
2) с кислым виннокислым натрием в нейтральном растворе дают белый кристаллический осадок кислой калийной виннокаменной соли:
КСl+C4H5NaO6=С4Н9ОвК+NaCl;
3) с хлорной платиной (PtCl4) дают желтый хлороплатинат (K2PtCl6): 2KCl+PtCl4=K2PtCl6.
Соли аммония, дают такие же реакции, как и соли калия, и потому для открытия калия они должны быть удалены прокаливанием.
Соли аммония, кроме того, характеризуются следующими реакциями:
1) при накаливании улетают в виде белого дыма;
2) едкие щелочи выделяют из солей аммония аммиак:
КОН + NH4Cl=КСl+Н2O+NH3
3) реактив Несслера (K2HgJ4+КОН) дает оранжевый осадок, или — при малом количестве аммиачных соединений — оранжевое окрашивание.
*Продажный углекислый аммоний содержит в себе смесь кислого угле​кислого аммония [(NH4)HCO3] с карбаминовоаммонийной солью (NH2CO2NH4).
*При нагревании теста NH4HCO3 распадается на NH3, CO2 (и Н2O) и таким образом благодаря образованию этих газов способствует разрыхлению (вспучиванию) теста.
*Хлористый аммоний применяется еще при спаивании металлов; здесь при нагревании из него освобождаются аммиак и хлористый водород: послед​ний удаляет (растворяет) с поверхностей металлов образовавшиеся их окислы и через это дает возможность жидкому металлу, которым паяют, смочить и соединить поверхности спаиваемых кусков металла. NH4Cl применяется также для заряжения элементов Лекланше.

*Технически К2СO3 готовят, между прочим, из последней так называемой «черной» патоки свеклосахарных заводов, ее обугливанием и выщелачиванием золы водой.

*Главная реакция при горении пороха выражается так: 2KNO3+ЗС+S= K2S+3CO2+N2.
*KClO3 в продаже называется по-латыни Кalium chloricum, а по-немецки — Kalium chlorat; KCl—по-латыни — Каlium-c hlогatum, а по-немецки — Kalium chlorid.
*КСlO3 о углем, фосфором, серой и некоторыми сернистыми металлами взрывает от удара, а потому их никогда нельзя растирать вместе. При нагре​вании больших количеств КСlO3 разложение ее нередко сопровождается взрывом,

*Калий (Kalium) — от арабского слова kali или al-kali, что значит — щелочь.
*При этой реакции образуется и перекись калия, К2O2, т. е. аналогично тому, как это было при натрии.

*Натрий первоначально назывался натрониум (natronium) — от арабского слова natrum; этим словом арабы называли соду. Французы и англичане натрий называют содиум (Sodium).
*Стеклом он называется потому, что, высыхая на воздухе, дает стекло​видную массу.

*В России первый содовый завод, работающий по аммиачному способу, был построен в 1883 г. на Каме, в Березняках, около Усолья.

*Леблан выработал этот  способ  в   1787 г., а   в  заводском  масштабе
осуществил в 1791 г. В 1823 г. был построен первый содовый завод в Англии. С восьмидесятых годов XIX столетия стал вводиться способ Сольвея.
*В России первый содовый завод, работающий по способу Леблана, построен в 1890 г. на Каме, близ Елабуги.

*Название это дано по имени врача и химика Глаубера, который первый (в XVII веке) стал применять эту соль как лекарство, хорошо дей​ствующее на пищеварительный процесс. Она составляет главную часть карлсбадской воды. Состав глауберовой соли: Na2SO4•10H2O.
*Продажная поваренная соль (Natrium chloratum) содержит в себе при​меси гигроскопических магниевых солей MgCl2, MgSO4 и др., отчего она на воздухе сыреет и на вкус горьковата. Годовое потребление соли для взрослого человека составляет около 8кг. В крови человека и млекопитающих NaCl обусловливает определенное осмотическое давление; кровь поэтому замерзает ниже температуры замерзания воды, а именно при -0,56°. Если кровь раз​бавить дестиллированной водой, то кровяные клетки разбухают и разрушаются. Это явление называют «гемолизом». Раствор, содержащий 0,9( NaCl, обла​дает таким же осмотическим давлением, как и кровь, и гемолиза не произво​дит: такой раствор применяется для впрыскивания в кровь и называется «физиологическим раствором поваренной соли».
*В 100 частях морской воды содержится NaCl:
в Мертвом море ................. 2,70
в Средиземном море..............3,8
в Атлантическом океане .......... 3,6
*В Стассфуртском месторождении ниже всех расположен очень мощный (ок. 330 м) пласт каменной соли; над ним лежат следующие слои, назван​ные по преобладающему в них минералу: 1) полигалитовый (полигалит: MgSO4•K2SO4•2CaSO4•2H2O), 2) кизеритовый (кизерит: MgSO4•H2O), 3) карналлитовый (карналлит: KCl.MgCl2•6H2O; каинит: KCl.MgSO4•3H2O; сильвин: КСl и др.), 4) гипсовый (гипс: СаSО4•2H2O), 5) ангидритовый (CaSO4), 6) сланцовый и 7) поверхностная почва.
Другое  мощное  месторождение  имеется  в Эльзасе  (отошел к Франции), где много калиевых содей и почти нет магниевых солей.

*При получении NaOH нельзя употреблять фарфоровой или стеклянной посуды, потому что и та и другая едким натром разъедаются.
*Удельный вес паров Na по отношению к Н=12,75, следовательно, молекулярный вес (М=2d)=25,5, т. е. почти равен атомному весу (23). Другими словами, частица натрия в парах состоит из одного атома. Раньше было уже замечено, что и частицы других металлов в парах тоже состоят из одного атома.
*Если бегающий по воде кусочек натрия задержать, положив под него, напр., фильтровальную бумагу или кусок льда, то выделяющийся водород загорается.

*Для получения небольших количеств натрия существует следующий спо​соб: перекись натрия (Na2O2) смешивается с древесным углем, коксом или графитом и .слабо (300—400°) нагревается в закрытом тигле. Реакция идет с таким сильным разогреванием, что большая часть натрия перегоняется и оседает на крышке и верхней части тигля: 3Na2O2+2C=2Na2CO3+2Na.
Если заменить уголь карбидом, то реакция идет еще энергичнее (почти со взрывом), а потому вести ее следует с небольшими количествами: 7Na2O2+2СаС2=2СаО+4Na2CO3+6Na,

*Существуют еще   окислы  типа   R2O2 — так наз. перекиси; строение их:

O(R

│

O(R

*Сповышением атомного веса растворимость соединений со слабыми ионами (OH’, CO3’’) увеличивается, а с сильными ионами (ClO3’,ClO4’, PtCl6’’) умкньшается.
*В совершенно сухом воздухе калий, натрий и литий не окисляются.

*Литий по некоторым свойствам (ослабленная основность, меньшая рас​творимость солей, напр. Li2CO3) является элементом переходным ко второй группе и ближе стоит к магнию.
У лития —два изотопа с ат. в. 6 и 7, у калия— два изотопа с ат. в. 39 и 41, у рубидия — два изотопа с ат. в. 85 и 87: у прочих металлов изотопов не обнаружено.
