МЕТАЛЛЫ ВТОРОЙ ГРУППЫ.

Кальций



 HYPERLINK  \l "а2" 

Стронций

Барий
§ 194. Общая характеристика. Ко второй группе принад​лежат двувалентные металлы, высший окисел которых имеет формулу RО. Они делятся на две подгруппы: к первой под​группе относятся так называемые щелочно-земельные металлы, стоящие в четных рядах периодической системы элементов: кальций (Са), стронций (Sr), барий (Ва) и радий (Ra); ко второй подгруппе, называемой магниевой, принадлежат металлы, стоящие в нечетных рядах периодической системы: магний (Mg), цинк (Zn), кадмий (Cd) и ртуть (Hg).
Металлы первой подгруппы принадлежат к легким и по силе своей основности (металличности) приближаются к металлам первой группы, а металлы второй подгруппы за исключением магния являются уже тяжелыми; основные свойства их гораздо слабее предыдущих. Бериллий и магний, как легкие металлы, по своим свойствам ближе стоят к щелочно-земельным металлам и являются элементами, связующими эти две подгруппы. Металлы каждой подгруппы проявляют между собою полную аналогию в свойствах.
ПЕРВАЯ ПОДГРУППА ВТОРОЙ ГРУППЫ. ЩЕЛОЧНО-ЗЕМЕЛЬНЫЕ МЕТАЛЛЫ.
§ 195. Общая характеристика. К этой подгруппе принад​лежат металлы: кальций (Са), стронций (Sr), барий (Ва), и радий (Ra). Свое название щелочно-земельных они получили, во-первых, потому, что, будучи удельно легкими, химически очень энергичными, они сами, а равно и их окислы и гидраты окислов близко напоминают щелочные металлы первой группы с их окислами и гидратами окислов; во-вторых, потому, что в природе их соединения (вместе с другими) образуют массу земли, и потому, что их окиси (RO) имеют землистый вид.
Сходство со щелочными металлами выражается в следующем: 1) Самые металлы мягки, удельно легки, химически сильно энергичны, оттого в природе и не находятся свободными; они легко окисляются на влажном воздухе, почему должны быть сохраняемы под жидкостью, не содержащей кислорода, например под нефтью или в сухом воздухе; они разлагают воду при обык​новенной температуре; с металлоидами (например с галоидами, кислородом, серой) соединяются непосредственно с большим выде​лением тепла, давая прочные соединения. Они двувалентны.
2) Их окислы (а также сернистые и галоидные соедине​ния) образуются непосредственным соединением металлов с О (S или галоидами) и растворимы в воде.
3) Гидраты окислов (R[ОН2]) образуются прямым соеди​нением окислов с водою; они растворимы в воде, хотя и не одинаково легко. Эти водные растворы являются сильно щелоч​ными, т. е. они имеют довольно большую степень диссоциации и потому очень легко реагируют с кислотами, образуя прочные соли. Растворимость гидратов, а с нею и щелочность (основ​ность) их растут с увеличением атомного веса, как это было и у металлов первой группы.
Отсюда Ва(ОН)2 более растворим и основен, нежели Са(ОН2), a Sr(OH)2 занимает среднее место между ними.
Прочность как окислов, так и их гидратов почти такова же (т. е. очень велика), как прочность окислов и гидратов первой группы.
4) Соли кальция, стронция и бария большею частью очень прочны, как это было и у щелочных металлов. Но в раствори​мости солей есть и большая разница по сравнению с солями металлов первой группы.
У щелочных металлов соли, за очень малыми исключениями, были хорошо растворимы в воде, здесь же многие соли нерас​творимы в воде, главнейшие из последних: углекислые (RCO03), кремнекислые (RSiO3), фосфорнокислые (R3[PO4]2) и сернокислые (RSO4). Правда, нераствори​мость солей здесь неодинакова: она увеличивается с увеличением атомного веса металлов, т. е. соли бария и радия отличаются наименьшей, а соли кальция — наи​большей растворимостью; соли стронция имеют среднюю между ними растворимость. Соли, образованные сильными кислотами, как это было и у металлов первой группы, не гидролизуются.
В природе эти металлы встречаются преимущественно в виде углекислых (СаСO3, SrCO3 и ВаСO3) и сернокислых (CaSO4, SrSO4 и BaSO4) солей.
Итак, щелочно-земельные металлы лишь немного уступают в своей энергии щелочным металлам; их энергия растет с уве​личением атомного веса, или — можно и так сказать — с увели​чением атомного объема; последнее будет видно из следующей таблицы физических свойств щелочно-земельных металлов:
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Наиболее распространены в природе соединения кальция.
Кальций, Са.
Атомный вес = 40,07. Удельный вес = 1,55. В соединениях двувалентен. Впервые был получен Дэви, Берцелиусом и Понтеном в 1808 г.
§ 196. Кальций в природе находится только в виде соеди​нений и принадлежит к числу наиболее распространенных ме​таллов. В виде углекислой соли (СаСO3) он образует залежи известняков, мела и мрамора, а также в виде кислой углекислой соли Са(НСO3)2 находится в природных водах, со​держащих в своем растворе углекислый газ; в виде этих раство​ров СаСO3 попадает в организмы растений и животных и там идет на образование твердых частей; в соединении с MgCO3 известняки образуют породу доломитов; в виде сернокислой соли Са образует гипс (CaSO4•2H2O) и ангидрит (CaSO4). Кроме того, известны залежи плавикового шпата (CaF2); фосфориты и апатиты состоят главным образом из фос​форнокислой соли кальция (Са3[РO4]2). Кости животных состоят по преимуществу из фосфорной соли кальция; раковины слиз​няков преимущественно состоят из СаСO3: последние и обра​зуют мел. Ион-кальций находится и в крови животных.
В свободном виде кальций   получается   разложением   хлористого кальция электрическим током или   при   действии   натрия
на CaJ2. Кальций — белый, блестящий, тягучий   металл,   плавящийся в безвоздушном пространстве при 660°. В сухом воздухе он не изменяется, во влажном же окисляется. При накаливании
он сгорает ярким оранжевым пламенем в окись;   воду разлагает
довольно медленно. С водородом образует гидрид кальция СаН2,
с азотом — нитрид Ca3N2.
Окись кальция, СаО. Окись кальция или (негашеная) известь получается прокаливанием углекальциевой (СаСO3=СO2+СаО) или азотнокалыщевой соли. Это — белое аморфное вещество, плавящееся только при температуре вольтовой дуги (около 3 500°) и застывающее при охлаждении в кристаллическую массу. В пламени гремучего газа известь, накаляясь, испускает силь​ный свет, так называемый Друммондов свет (см. §76). С водой она соединяется с выделением тепла, образуя гидрат окиси кальция Са(ОН)2:
СаО+Н2O=Са(ОН)2,
называемый гашеной или едкой известью; на воздухе окись кальция притягивает углекислый газ и переходит в углекислый кальций:
|        СаО+СO2=СаСO3.
Гидрат окиси кальция, Са(ОН)2. Гидрат окиси кальция (га​шеная известь) получается прямым соединением окиси с водой, происходящим с большим выделением тепла; процесс этот назы​вается гашением извести  Гашеная известь — белый рыхлый порошок, очень мало растворимый в воде, причем раствори​мость его с повышением температуры воды уменьшается. Рас​твор носит название известковой воды, которая обладает свойствами сильной щелочи. На воздухе известковая вода при​тягивает углекислый газ и мутится, выделяя углекислый кальций.   При   сильном накаливании   гидрат  распадается на  окись и воду: Ca(OH)2=CaO+H3O.
Гашеная известь употребляется для получения едких кали и натра, аммиака, белильной извести, стекла и т. д. Известковая вода, взболтанная с половинным количеством прованского или льняного масла, в виде эмульсии применяется при ожогах и других кожных болезнях.
Кроме того она применяется в качестве воздушного це​мента при постройках зданий в виде тестообразной смеси ее с песком и водой. Затвердевание ее обусловливается вы​делением воды и поглощением углекислого газа:
Са(ОН)2+СO2=СаСO3+H2O.
Выделяющаяся при этом вода и делает новые построй​ки сырыми.
Песок прибавляется для того, чтобы масса при высыхании не трескалась, а также для придания ей некоторой пористости, которая позволяла бы углекислому газу проникать во внутрен​ние части известки.
С течением времени между известью и песком и между СаСO3 и песком также происходит реакция по уравнению:
Са(ОН)2 +SiO2=CaSiO3+H2O и
СаСO3+SiO2=CaSiO3+СO2;
образованием CaSiO3 объясняется наибольшая прочность старых построек.
Известь в смеси с различными глинами дает различные це​менты, например, портландский цемент, романский цемент и др..
В лабораторной практике часто применяется так называемая натронная известь; это — известь (СаО), погашенная раствором NaOH, представляет механическую смесь Са(ОН)2 и NaOH; употребляется как лучший поглотитель СO2.
Двухлористый кальций, СаСl2•6Н2O. Двухлористый кальций может быть получен нейтрализацией соляной кислоты едкою известью, а также прямым соединением кальция с хлором; обык​новенно же является побочным продуктом при получении соды, аммиака, хлора. Двухлористый кальций — кристаллическое веще​ство (СаСl2•6Н2O), легко растворяющееся в воде, на воздухе расплывается, притягивая влагу; растворим в спирте; при нагре​вании до 200° теряет свою кристаллизационную воду и обра​щается в пористую массу, жадно соединяющуюся с водой, почему и употребляется для высушивания газов (исключение составляет аммиак, дающий с ним соединение CaCl2•8NH3).
Дну фтористый кальций, CaF2. Двуфтористый кальций встре​чается в природе под названием плавикового шпата; находится также в золе растений, в костях и в эмали зубов. Получается он в виде студенистого осадка при смешении хлористого каль​ция и фтористого натрия. В воде нерастворим. Серною кислотой разлагается с выделением фтороводорода. Легкоплавкая смесь его с гипсом служит поливою для железных сосудов. Приме​няется в качестве плавня при плавлении руд.
Белильная   известь.   Белильной   извести   приписывают
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хлора через гидрат окиси кальция:
1) 2Са(ОН)2+2Сl2=[Са(ClO)2+СаСl2]+2Н2O,
2) [Са(ОСl)2+СаСl2]=Са2Сl4O2=2СаСl2O.
Это — белый порошок с запахом хлора. В воде легко раство​ряется. При накаливании как крепкий раствор, так и твердая белильная известь выделяют кислород. На воздухе при действии света, теплоты, а также и углекислого газа разлагается с выде​лением хлорноватистой кислоты и хлора. Кислотами разлагается с выделением хлора (CaCl2O+H2SO4=CaSO4+H2O+Cl2), почему и употребляется как белящее, а также и обеззаражива​ющее средство.
Сернокислый кальций (сернокальциевая соль), CaSO4. Серно​кислый кальций находится в природе в виде ангидрита — безводного сернокислого кальция (кристаллизуется в ромбиче​ской системе) — и гипса, или алебастра, формула которого CaSO4•2H2O (кристаллизуется в моноклинической системе). В воде эта соль трудно растворима: при 0° в 1 литре растворяется 2 мг гипса, затем при нагревании до 40° растворимость повы​шается, а выше 40° опять понижается; в спирте не растворяется вовсе. При обжигании гипс теряет 3/4 содержащейся в нем воды и переходит в жженый гипс состава (CaSO4)2•H2O; он обла​дает способностью образовывать при смешении с водой тесто, которое постепенно с разогреванием затвердевает, причем вода вновь присоединяется и получается CaSO4•2H2O. Благодаря этому свойству гипс нашел себе применение для отливки але​бастровых или гипсовых бюстов и фигур. После нагревания выше 160° гипс теряет способность соединяться с водой.
Самородная сера в природе главным образом произошла из гипса. Порода, в которой встречается самородная сера, частью состоит из гипса и известняка, пропитанного органическими веществами (напр., асфальтом — на правом берегу Волги, в Тетюшском уезде, Татреспублики), которые восстанавливают гипс.
Кроме того, восстановление гипса происходит также благо​даря специальным бактериям, которые потребляют серу для пре​вращения ее впоследствии и в H2SO4; количество свободной серы в их клетках доходит до 25 °/0 веса тела этих бактерий.
Как уже было сказано в главе об окислах серы, гипс теперь стал применяться при получении SO2 и H2SO4.

Сернистокислый кальций, Ca(HSO3)2, кислая соль, раство​рима в воде: применяется при производстве целлулозы, бумаги, для извлечения вкрапленного в целлулозу лигнина.
Фосфорнокислый кальций (фосфорнокальциевая соль). Кальций с фосфорной кислотой образует три соли: одну среднюю и две кислые. Средняя или трех кальциевая соль встречается в природе в кристаллическом виде в соединении с фтористым кальцием, образуя апатиты [(PO4)2Ca3]3•CaF2; в аморфном состоянии в смеси с другими веществами образует фосфо​риты и остеолиты. Костяная зола состоит главным обра​зом, из этой соли. Средняя фосфорнокальциевая соль нераство​рима в воде, но растворяется в слабых кислотах и в растворах некоторых солей. В СССР фосфоритами богаты Вятская, Кур​ская, Орловская, Волынская и Костромская губернии; фосфо​риты, размолотые в муку, применяются в качестве удобрения. Под именем суперфосфата, применяемого тоже для удобре​ния, разумеют кислую фосфорнокальциевую соль состава СаН4(РO4)2, получаемую при действии серной кислоты на Са3(РO4)2 (см. фосфор, §98 и §142). Эта соль в воде рас​творима.
Азотнокислый кальций, Ca(NO3)2, готовится в больших коли​чествах в Норвегии нейтрализацией азотной кислоты, получае​мой из азота и кислорода воздуха, известняком и поступает в продажу под названием «норвежская селитра»; приме​няется она в качестве азотистого удобрения.
Углекислый кальций (углекальциевая соль), СаСO3. Углекис​лый кальций очень распространен в природе. В кристалличе​ском виде он образует известковый шпат, исландский шпат, мрамор, в мелкозернистом — известняки, а в аморф​ном— мел, состоящий из микроскопических скорлуп ископаемых раковин. Искусственно может быть получен действием угле​кислых щелочей на растворы солей кальция в виде аморфного осадка, который при стоянии под водой переходит в кристалли​ческий:
CaCl2+Na2CO3=CaCO3+2NaCl.
Углекислый кальций нерастворим в чистой воде, но раство​ряется в воде, содержащей углекислоту, причем образуется двууглекислый кальций СаН2(СO3)2 или СаСO3•Н2СO3, известный только в растворе; при выделении из раствора или при нагре​вании он разлагается на СаСO3, Н2O и СO2; при выделении же углекислого газа углекислый кальций выпадает в осадок, чем и объясняется образование известковых накипей, туфов, сталакти​тов, сталагмитов и т. п. В воде кислый углекислый кальций обусловливает так называемую «временную» жесткость, могущую быть устраненной или путем кипячения воды или прибавлением к воде гашеной извести [Са(НСO3)2+Ca(OH2=2CaCO3+2Н2O]. «Постоянную» жесткость воды обычно обусловливает растворен​ный в ней CaSO4, а часто и MgSO4 и другие соли. (Ср. §79.) При накаливании углекислый кальций разлагается на СаО и СO2.
Кремнекислый кальций (кремнекальциевая соль), CaSiO3, в природе встречается в виде минерала волластонита; при​меняется для приготовления многих сортов стекла.
Стекло. Стекло есть переохлажденный «твердый раствор» силикатов (то есть солей кремневой кислоты, H2SiO3) кальция и натрия или калия в кремнеземе, получаемый сплавлением квар​цевого песка (SiO)2 с углекислым кальцием и с едким или угле​кислым калием, или едким или углекислым натрием, при темпе​ратуре около 1 200°:
Na2(K2)CO3-SiO2=Na2(K2)SiO3+СO2 и
СаСO3+SiO2=CaSiO2+CO2.
При употреблении калийных солей, вместо натронных, полу​чают стекло бемское, более тугоплавкое и более способное про​тивостоять химическим реагентам. Из натрового стекла изгото​вляют оконные стекла, обычную посуду и пр. Калиево стекло употребляется для изготовления химической посуды. Вода, хотя и слабо, действует на стекло, выветривая его, отчего стекла нередко ирризируют.
Изготовление стекла ведется следующим образом; кварце​вый песок (SiO2), углекислый калий или натрий и углекислый кальций смешиваются в определенных весовых пропорциях, помещаются в огнеупор​ных тиглях и накали​ваются до плавления при высокой темпера​туре в специальных печах (рис. 99). 
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Рис. 99.   Печь  с   тиглями  для варки стеклянной массы.
После того как произошло сплавление (образова​ние силикатов взя​тых металлов), жидкую массу или отливают   в   формы,   или   производят   выделку стеклянной   посуды   выдуванием.   Для   выдувания   захватывают из тигля железной трубкой (дудка) некоторое количество сте​клянной массы и выдувают или цилиндрической или шаро​образной формы фигуры, которые затем помещают в соответ​ственные формы, где и придают окончательную форму; отломив дудку с куском прилегающего стекла, верхушки сосуда приде​лывают отдельно. Выдувание теперь механизировано.
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Рис. 100. Последовательные стадии выдувания бутылки.
Последовательные стадии выделки бутылки представлены на рис. 100. Приготовленная стеклянная посуда затем медленно охлаждается, иначе при быстром охлаждении получается от неравномерного во времени охлаждения наружных и внутренних слоев стекла внутреннее напряжение, а такое стекло очень легко трескается: характерный пример этого явления представляют так называемые «батавские слезки». Оконное стекло в настоящее время на лучших заводах вырабатывается машинным путем: стекло вы​тягивается из ванной печи в форме бесконечной ленты, иду​щей или в вертикальном (машины Фурко) или в горизонтальном направлении (машины Либса-Оуэнса).
Хрустальное стекло и флинтглас содержат, вместо кремнекислого кальция, кремнекислый свинец. Это стекло легко​плавко и сравнительно мягко, поэтому оно идет на выделку хрусталя, оптических стекол, зеркал в физических приборах и проч.
Зеленое стекло получается из сырых, нечистых материалов; цвет его обусловливается примесью закиси железа; цвет этот может быть уничтожен прибавлением к сплавляемой смеси окис​лителей, например перекиси марганца (МnO2), или белого мы​шьяка (As2O3), или селена, или окиси никкеля.
Оптические стекла, с большой преломляющей способ​ностью и большой дисперсией, содержат свинец и фтор, стекла с малой дисперсией содержат борный ангидрид.
Иенское стекло содержит 65,3% SiO2, 15% В2O3, 12% ВаО, 4,2% ZnO и 3,5% Аl2O3; отличается особенной устойчи​востью по отношению к действию химических реактивов и к температуре, а потому и применяется для выработки химиче​ской посуды.
Для окраски стекол прибавляют к стеклу металлических окис​лов: окиси хрома или окиси меди — для зеленых стекол, окиси кобальта — для синих, закиси меди — для яркокрасных, пере​киси марганца — для фиолетовых, оловянного камня или костя​ной золы — для молочного стекла и т. п.
Карбид кальция, СаС2. Карбид кальция получают при нака​ливании в электрической печи смеси извести с углем; смесь плавится, выделяя окись углерода, а кальций соединяется с углеродом: СаО+ЗС=СаС2+СО.
Карбид кальция (продажный) представляет собою серую аморф​ную массу, но в чистом виде он образует золотистые непро​зрачные кристаллы; легко разлагается водой с образованием ацетилена:
СаС2+2Н2O=С2Н2+Са(ОН)2.
Еальций-циан-амид, CaCN2, получается при пропускании тока азота над нагретым до 700 — 800° карбидом кальция в присутствии катализатора — хлористого кальция:
CaC2+N2=CaCN2+C.
Кальций-цианамид рассматривают как соль амида цианисто​водородной кислоты:
..    N = C—H—>N=C—NH2—>N=C —N = Ca.
   Циан   водород       цианамид    цианамид кальция
Кальций-цианамид идет для удобрения полей; в почве, вероятно, происходит следующая реакция: CaCN2+3H2O=2NH3+CaCO3. Получающийся NH3 при участии специальных бактерий окис​ляется в азотистую и азотную кислоты; последняя с основа​ниями в почве дает соли, усвояемые растениями. Указанная реакция важна тем, что воздушный азот ею вводится в общий круговорот азота в природе.
Стронций, Sr.
Атомный вес = 87,63. Удельный вес = 2,54. В соединениях двувалентен.
Барий, Ва.
Атомный вес = 137,36. Удельный вес = 3,6. В соединениях двувалентен.
§ 197. Как самые металлы стронций и барий, так и их соединения очень близки по свойствам к кальцию и его соеди​нениям. В природе стронций находится в виде стронцианита (SrCO3) и целестина (SrSO4), а барий — в виде витерита (ВаСO3) и тяжелого шпата (BaSO4). В свободном состоянии эти металлы получаются электролизом их хлористых соединений. Оба они мягки, желтоваты, удельно легки; химически очень энергичны: они окисляются на влажном воздухе, легко разла​гают воду.
Их солеобразовательные окислы образованы по типу RO. т, е. SrO, BaO: получаются они при прокаливании азотно​кислых солей. Жадно соединяясь с водою, они дают растворимые в воде гидраты окислов Sr(OH)2 и Ва(ОН)2. Растворимость этих гидратов увеличивается с увеличением атомного веса ме​таллов. Гидраты Sr(OH)2 и Ва(ОН)2 сильно основны, т. е. они соединяются с кислотами (даже с СO2 воздуха) и образуют соли.
Соли стронция и бария как по способам их получения, так и по главнейшим свойствам вполне аналогичны солям кальция.
Соли стронция окрашивают пламя в яркокрасный цвет; при​меняются [Sr(NO3)2] в пиротехнике для получения красных огней в смеси с КСlO3 и углем.
Соли бария [Ba(NO3)2] применяются для получения зеленых огней.
BaSO4 (тяжелый шпат) применяется в качестве белой краски под названием «постоянных» белил; с сернистым цинком обра​зуются белила под названием «литопон».
Как уже было упомянуто, сернистый барии и стронций в присутствии сернистых тяжелых металлов обладают способностью фосфоресцировать, т. е. выставленные сначала на свет, а потом внесенные в темноту, остаются и здесь светящимися.
Все растворимые соли бария сильно ядовиты.
*Все щелочно-земельные металлы образуют еще перекиси типа RO2. О перекиси бария, BaO2, см. §89.
*Стронций и барий были получены в чистом виде в 1808 году Дэви. Они получили свои названия от минералов (стронцианита и барита) в которых они были найдены.
*В настоящее время (как сказано в §122) и из чистого кремнезема делается лабораторная посуда; кремнезем плавится при температуре горения гремучего газа; расплавленный кремнезем представляет бесцветную, вязкую жидкость, подобную обыкновенному расплавленному стеклу.
*Вместо готовой соды часто берут смесь сернокислого натра (Na2SOs) с углем, которую и перемешивают с СаСO3 и с песком.
*Фосфорнокислый кальций содержится в так называемом томасовом шлаке; получаемом в качестве побочного продукта при получении железа из руд (см. при железе).
*Находящийся здесь гипс, между прочим, похож на мрамор и очень про​тивостоит действию кислот.
*При накаливании GaSO4 с углем получается сернистый кальций: CaSO4+4C=4СО+CaS; он же является, как было сказано, побочным продуктом производства соды по способу Лебланa. CaS при нагревании с водою легко гидролизуется, а потому и дает сильно щелочную реакцию. Его применяют в кожевенном производстве для удаления волоса со шкур.
Сернистый кальций (а также и SrS и BaS) в присутствии небольших ко​личеств сернистых тяжелых металлов (твердый раствор), особенно висмута, имеет способность фосфоресцировать, т. е. светиться после предварительного ею освещения. Такие «светящиеся краски» предложено было применять для окраски газовых кранов, электрических выключателей, для окрашивания перил мостов и др. Во время мировой войны разведчики ими отмечали себе дорогу по которой они должны были возвращаться после разведки.
*Кристаллический СаСl2•6Н2O растворяется в воде с сильным пониже​нием температуры: при смешении СаСl2•6Н2O со снегом температура падает почти до — 55° (см. §61.).
*Портдандский цемент получается обжиганием при темп. 1300—1400° смеси мела или известняка с песком и глиной до 1400°. Получающийся про​дукт перемалывается в тонкий порошок: смешанный с водою он быстро затвер​девает, после чего вода уже больше не действует. На этом свойстве и осно​вано применение такого цемента при подводных постройках. Некоторые известняки (пуццоланы, трасс-туф вулканического происхождения) содержат столько глины, что при обжигании прямо образуют цемент. Состав портландского цемента: SiO2(22,4(), CaO(62,8(), MgO (1,8(), Аl2O3 (б,6(), Fe2O3 (1,2%), FeO(0,6(), MnO(0,5(). K2O+Na2O (6,7(), SO3(0,2(), H2O(7,6(); состав романского цемента: SiO2 (2,8,8 (), CaO(58,4(), MgO(5,0(), Аl2O3(6,4(), Fe2O3(4,8().

*При гашении воду надо прибавлять понемногу и постепенно, иначе по​низится температура, необходимая для полного гашения. С небольшим количе​ством воды гашеная известь дает тестообразную массу — известку, в более разбавленном виде образующую молочную жидкость — известковое молоко.
*Кальций от латинского слова calx, что значит — мягкий камень.
*При понижении количества кальциевых соединений, вводимых с пищей в организм, понижается сопротивление последнего вредным влияниям. Кальцие​вые препараты применяются при лечении туберкулеза и как предупреждающие воспалительные явления; они же принимают участие в свертывании крови.
*Разложение СаСO3 начинается с 450° и идет тем быстрее, чем выше температура. Накаливание СаСO3 надо вести в открытом сосуде, иначе разло​жение не дойдет до конца. Оно остановится, когда выделившийся углекислый газ будет представлять наибольшее диссоциационное давление, отвечающее данной температуре. Если давление увеличится прибавкой газа от дальней​шего разложения, начнется вновь соединение продуктов разложения и образо​вание исходного вещества: СаО+СO2=СаСO3. Реакция разложения СаСO3 представляет пример диссоциации твердого вещества и может быть изображена так:
СаСO3(СаО+СO2,
т. е. это и значит, что реакция в одно и то же время может совершаться в двух противоположных направлениях. Такое разложение вполне похоже на испарение жидкости: если пар не удаляется, его давление при данной темпера​туре достигает своего максимума, и испарение прекращается, так как с этого момента сколько паров прибавится, столько же их сгустится — между изменяю​щимся веществом и продуктами изменения устанавливается «подвижное равновесие».
