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Введение
Происходит от греческого слова azoos – безжизненный, по-латыни Nitrogenium. Химический знак элемента – N. Азот – химический элемент V группы периодической системы Менделеева, порядковый номер 7, относительная атомная масса 14,0067; бесцветный газ, не имеющий запаха и вкуса. Какими свойствами обладает этот элемент, какое значение имеет в природе и жизни человека, какие образует соединения и как они используются. Вот те вопросы, на которые я хочу найти ответы при выполнении работы.

Распространенность в природе

Азот – один из самых распространенных элементов на Земле, причем основная его масса (около 4*1015 т.) сосредоточена в свободном состоянии в атмосфере. В воздухе свободный азот (в виде молекул N2) составляет 78,09%  по объёму (или 75,6% по массе), не считая незначительных примесей его в виде аммиака и окислов.

Среднее содержание азота в литосфере 1,9*10-3% по массе.

Природные соединения азота – хлористый аммоний NH4Cl и различные нитраты. Крупные скопления селитры характерны для сухого пустынного климата (Чили, Средняя Азия). Долгое время селитры были главным поставщиком азота для промышленности (сейчас основное значение для связывания азота имеет промышленный синтез аммиака из азота воздуха и водорода). Небольшие количества связанного азота находится в каменном угле (1 – 2,5%) и нефти (0,02 – 1,5%), а также в водах рек, морей и океанов. Азот накапливается в почвах (0,1%) и в живых организмах (0,3%). Хотя название «азот» означает «не поддерживающий жизни», на самом деле это – необходимый для жизнедеятельности элемент. В белке животных и человека содержится 16 – 17% азота. В организмах плотоядных животных белок образуется за счет потребляемых белковых веществ, имеющихся в организмах травоядных животных и в растениях. Растения синтезируют белок, усваивая содержащиеся в почве азотистые вещества, главным образом неорганические. Значительные количества азота поступают в почву благодаря азотфиксирующим микроорганизмам, способным переводить свободный азот воздуха в соединения азота. В природе осуществляется круговорот азота, главную роль в котором играют микроорганизмы – нитрофицирующие, денитрофицирующие, азотфиксирующие и др. Однако в результате извлечения из почвы растениями огромного количества связанного азота (особенно при интенсивном земледелии) почвы оказываются обедненными. Дефицит азота характерен для земледелия почти всех стран, наблюдается дефицит азота и в животноводстве («белковое голодание»). На почвах, бедных доступным азотом, растения плохо развиваются. Хозяйственная деятельность человека нарушает круговорот азота. Так, сжигание топлива обогащает атмосферу азотом, а заводы, производящие удобрения, связывают азот из воздуха. Транспортировка удобрений и продуктов сельского хозяйства перераспределяет азот на поверхности земли.

Азот – четвертый по распространенности элемент Солнечной системы (после водорода, гелия и кислорода).

Открытие
В 1777 году Генри Кавендиш провёл следующий опыт: он многократно пропустил воздух над раскалённым углём, затем обрабатывал его щёлочью, в результате получался остаток, который Кавендиш назвал удушливым (или мефитическим) воздухом. С позиций современной химии ясно, что в реакции с раскалённым углём кислород воздуха связывался в углекислый газ, который затем реагировал со щёлочью. При этом остаток газа представлял собой по большей части азот. Таким образом, Кавендиш выделил азот, но не сумел понять, что это новое постое вещество (химический элемент). В том же году Кавендиш сообщил об этом опыте Джозефу Пристли.

Пристли в это время проводил серию экспериментов, в которых также связывал кислород воздуха и удалял полученный углекислый газ, то есть также получал азот, однако, будучи сторонником господствующей в те времена теории флогистона, совершенно неверно истолковал полученные результаты (по его мнению, процесс был противоположным  - не кислород удалялся из газовой смеси, а наоборот, в результате обжига воздух насыщался флогистоном; оставшийся воздух (азот) он и назвал насыщенным флогистоном, то есть флогистированным). Очевидно, что и Пристли, хотя и смог выделить азот, не сумел понять сути своего открытия, поэтому и не считается первооткрывателем азота.

Одновременно схожие эксперименты с тем же результатом проводил и Карл Шееле.

В 1772 году азот (под названием «испорченного воздуха») как простое вещество описал Даниэль Резерфорд, он опубликовал магистерскую диссертацию, где указал основные свойства азота (не реагирует со щелочами, не поддерживает горения, непригоден для дыхания). Именно Даниэль Резерфорд считается первооткрывателем азота.

В дальнейшем азот был изучен Генри Кавендишем (интересен тот факт, что он сумел связать азот с кислородом при помощи разрядов электричества тока, а после поглощения оксидов азота в остатке получил небольшое количество газа, абсолютно инертного, то есть инертные газы, хотя, как и в случае с азотом, не смог понять, что выделил новые химические элементы). Однако и Резерфорд был сторонником флогистонной теории, поэтому также не смог понять, что же он выделил. Таким образом, чётко определить первооткрывателя азота не возможно.

Происхождение названия

Название «азот» , что означает «безжизненный», вместо предыдущих названий («флогистированный», «мефитический» и «испорченный» воздух) предположил в 1787 году Антуан Лавуазье, который в то время в составе группы других французских учёных разработал принципы химической номенклатуры. Как показано выше, в то время уже было известно, что азот не поддерживает ни горения, ни дыхания. Это свойство и сочли наиболее важным. Хотя впоследствии выяснилось, что азот, наоборот, крайне необходим для всех живых существ, название сохранилось во французском и русском языках.

Существует и иная версия. Слово «азот» придумано не Лавунанье и не его коллегами по номенклатурной комиссии; оно вошло в алхимическую литературу уже в раннем средневековье и употреблялось для обозначения «первичной материи металлов», которую считали «альфой и омегой» всего сущего. Это выражение заимствовано из Апокалипсиса: «Я есть Альфа и Омега, начало и конец». Слово составлено из начальных и конечных букв алфавитов трёх языков – латинского, греческого и древнееврейского, - считавшихся «священными» поскольку, согласно Евангелиям, надпись на кресте при распятии Христа была сделана на этих языках (а, альфа, алеф и зет, омега, тав – AAAZOTH). Составители новой химической номенклатуры хорошо знали о существовании этого слова; инициатор ё создания Гитон де Морво отмечал в своей «Методической энциклопедии» (1786) алхимическое значение термина.

На латыни азот называется «Nitrogenium», то есть «рождающий селитру»: английское название производится от латинского. В немецком языке используется название Stickstoff, что означает «удушающая матери».
Историческая справка

Соединение азота – селитра, азотная кислота, аммиак – были известны задолго до получения азота в свободном состоянии.  В 1772 г. Д. Резерфорд, сжигая фосфор и другие вещества в стеклянном колоколе, показал, что остающийся после сгорания газ, названный им «удушливым воздухом», не поддерживает дыхания и горения. В 1787 г. А. Лавуазье установил, что «жизненный» и «удушливый» газы, входящие в состав воздуха, это простые вещества, и предложил название «азот». В 1784 г. Г. Кавендиш показал, что азот входит в состав селитры; отсюда и происходит латинское название азота (от позднелатинского nitrum – селитра и греческого gennao – рождаю, произвожу), предложенное в 1790 году Ж. А. Шапталем. К началу XIX в. Были выяснены химическая инертность азота в свободном состоянии и исключительная роль его в соединениях с другими элементами в качестве связанного азота.

Строение атома и молекулы

Внешняя электронная оболочка атома азота состоит из 5 элементов (одной неподелённой пары и трёх неспаренных – конфигурация 2s2 2р3). Чаще всего азот в соединениях 3-ковалентен за счет неспаренных электронов (как в аммиаке NH3). Наличие неподеленной пары электронов может приводить к образованию ещё одной ковалентной связи, и азот становится 4-ковалентным (как в ионе аммония NH4+). Степени окисления азота меняются от +5 (в N2О5) до -3 (в NH3). В обычных условиях в свободном состоянии азот образует молекулу N2, где атомы азота связаны тремя ковалентными связями. Молекула азота очень устойчива: энергия диссоциации её на атомы составляет942,9 кдж/моль, поэтому даже при температуре 33000C степень диссоциации азота составляет лишь около 0,1%.

Физические и химические свойства

Азот немного легче воздуха: плотность 1,2506 кг/м3 (при 00C и 101325 н/м2 или 760 мм. рт. ст.), t кип – 195,80C. Азот сжимается с трудом : его критическая температура довольно низкая (-147,10C), а критическое давление высоко 3,39 Мн/м2 (34,6 кгс/см2); плотность жидкого азота 808 кг/м3. В воде азот менее растворим, чем кислород: при 00C в 1 м3 H2O  растворяется 23,3 г азота. Лучше, чем в воде, азот растворим в некоторых углеводородах.

Только с такими активными металлами, как литий, кальций, магний, азот взаимодействует при нагревании до сравнительно невысоких температур. С большинством других элементов азот реагирует при высокой температуре и в присутствии катализаторов. Хорошо изучены соединения азота с кислородом N2O, NO, N2O3, NO2 и N2O5. Из них при непосредственном взаимодействии элементов (40000C) образуется окись NO, которая при охлаждении легко окисляется далее до двуокиси NO2. В воздухе окислы азота образуются при атмосферных разрядах. Их можно получить также действием на смесь азота с кислородом ионизирующих излучений. При растворении в воде азотистого N2O3 и азотистого N2O5 ангидридов соответственно получаются азотистая кислота HNO2 и азотная кислота HNO3, образующие соли – нитриты и нитраты. С водородом азот соединяется только при высокой температуре и в присутствии катализаторов, при этом образуется аммиак NH3. Кроме аммиака, известны  и другие многочисленные соединения азота с водородом, например гидразин H2N-NH2, ДИИМИД HN-NH, азотистоводородная кислота HN3 (H-N=N=N), октазон N8H14 и др.; большинство соединений азота с водородом выделено только в виде органических производных. С галогенами азот непосредственно не взаимодействует, поэтому все галогениды азота получают косвенным путем, например фтористый азот NF3 – при взаимодействии фтора с аммиаком. Как правило, галогениды азота – малостойкие соединения (за исключением NF3); более устойчивы оксигалогениды азота – NOF, NOCL, NOBr, NO2F и NO2Cl. С серой также не происходит непосредственного соединения азота; азотистая сера N4S4 получается в результате реакции жидкой серы с аммиаком. При взаимодействии раскалённого кокса с азотом образуется циан (CN)2. Нагреванием азота с ацетиленом C2H2 до 15000C может быть получен цианистый водород HCN.
Взаимодействие азота с металлами при высоких температурах приводит  образованию нитридов (например, Mg3N2).
Пари действии на обычный азот электрических разрядов или при разложении нитридов бора, титана, магния и кальция, а также при электрических разрядах в воздухе может образоваться активный азот, представляющий собой смесь молекул и атомов азота, обладающих повышенным запасом энергии. В отличие от молекулярного, активный азот весьма энергично взаимодействует с кислородом, водородом, парами серы, фосфором и некоторыми металлами. Азот входит в состав очень многих важнейших органических соединений (амины, аминокислоты, нитросоединения и др.).

Физические свойства азота

Азот – газ без цвета, запаха и вкуса. Азот плохо растворим в воде и других органических растворителях, так как взаимодействие между молекулами азота и воды весьма мало, но хорошо растворим в жидком диоксиде серы.

Температура,  0  20  40  50  60  80

Растворимость,  мг/100г H2O  2,9421,9011,3911,2161,0520,660

Так как взаимодействие и между молекулами азота мало он, как и водород наиболее близок к идеальному газу.

У атома азота на один электрон больше, чем у атома углерода, этот электрон занимает последнюю вакантную 2р-орбиталь. Атом азота в невозбужденном состоянии характеризуется тремя вырожденными 2р-электронами при наличии двух спаренных электронов на 2s-орбитами. Три непосредственных электрона на 2р-орбитали ответственны, прежде всего, и за трёхвалентность азота. Двухатомная молекула азота является самой устойчивой формой его существования. Атомы в ней связаны одной s- и двумя р-связями. Эта молекула практически не распадается на атомы даже при очень высоких температурах.

Химические свойства азота. Азот – химически малоактивное вещество. Однако азот проявляет большое разнообразие степеней окисления: от -3 до +5.

1. При комнатной температуре с азотом реагирует только литии:

6Li + N2 = 2Li3N.

При нагревании азот взаимодействует с другими активными металлами, образуя нитриды. Которые, как правило, имеют состав твердых структур внедрения. Нитрид ванадия по твердости близок к алмазу.

2. При нагревании азот взаимодействует со многими неметаллами, например с водородом:

N2 + 3H2 (500°C, 25 МПа, Fe + MeOH + SiO2) 2NH3 (процесс Габера-

Боша), при высокой температуре и пор действием электрической дуги азот соединяется с кислородом:

N2 + O2 (2000°C) 2No,

А также с серой , фосфором, бором, углеродом, непосредственно с галогенами, кроме фтора, он не соединяется.

3. При высокой температуре азот соединяется с оксидом алюминия и углем, образуя нитрид алюминия:

Al2O3 + 3C + N2 (1600-1800°C) = 2 AlN = 3CO.
При высокой температуре карбид кальция поглощает азот, образуя цианамид:

CaC2 + N2 (1000-1100°C) = CaCN2 + C.

Получение азота. Наиболее распространенный способ получения азота – испарение жидкого воздуха, сначала выделяется азот, а затем менее летучий кислород. Полученный таким образом азот имеет примеси благородных газов.

1. В лаборатории азот получают окислением аммиака:

4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6 H2O
Разложение закиси азота:

2N2O (500°C) = 2N2 + O2

Разложение нитрита аммония:

NH4NO2 (70°C) = N2 + 2H2O
Нагреванием крепких растворов нитрита натрия и хлорида аммония:

NaNO2 + NH4Cl + H2O = N2 + NaCl + 3H2O

Взаимодействием сгоранием аммиака в хлоре или взаимодействием с оксидом меди:

8NH3 + 3Cl2 = N2 + 6NH4Cl

2NH3 + 3CuO (500-550°C) = 3Cu + N2 + 3H2O.

2. Наиболее чистый азот получают разложением азидов металлов, например азида натрия:

2NaN3 (250-300°C, вак.) = 2Na + 3N2.
Соединения азота

Гемиоксид азота (N2O)
В 1772-1774 годах английский физик, философ и протестантский священник Джозеф Пристли (1733-1804) получил гемиоксид азота. Позже английский химик Гемфри Дэви (1778-1829), ещё неоткрывший множество щелочных металлов, изучил обезболивающее действие этого соединения.

Гемиоксид азота называют также закисью азота и веселящим газом. Закись азота имеет структурную формулу – O=N=N, где атом азота связан с помощью двух электронных пари с другим атомом азота с помощью одной электронной пары, одновременно предоставляет последнему для связи два не поделённых электрона. Связь между азотом и кислородом равна 0,119 нм, между атомами азота – 0,113 нм.

Физические свойства гемиоксида азота. Гемиоксид азота – бесцветный газ со слабым приятным запахом и сладковатым вкусом. Умеренно растворим в воде. При сильном охлаждении раствора образует клатрат состава: N2O 5,75H2O
Химические свойства гемиоксида азота. При комнатной температуре гемиокид азота малоактивен, он не взаимодействует ни с водой, ни с другими кислотами, ни со щелочью и даже озоном.

1. При нагревании выше 700°C идут реакции разложения закиси азота:

2N2O (t)=2N2+O2,

2N2O (t)=2NO+N2.

2. При нагревании закись азота окисляет водород:

N2O+H2 (150-200°C) = N2+H2O,

металлы:

N2O+Mg (500°C) = MgO+N2

N2O+Cu (500-600°C) = CuO+N2,

фосфор, серу, уголь, аммиак и некоторые органические вещества, которые сгорают в нем, высвобождая азот.

3. При пропускании его через подкисленный раствор перманганата калия образуется оксид азота:

5N2O+3H2SO4+2KMnO4=10NO+MnSO4+K2SO4+3H2O.

Характерной для него кислотой является азотноватистая кислота – H-O-N=N=O-H, хорошо растворимая в воде, слабая кислота, которая взрывается при незначительном нагреве, распадаясь на воду и закись азота, проявляет восстановительные и окислительные свойства, поглощая кислород из воздуха распадается на азотную и азотистую кислоту.

Получение гемиоксида азота.
1. Закись азота получают нагреванием нитрата аммония:

NH4NO3 (240-250°C) = N2O+2H2O.

2. Нагревание нитратов щелочных металлов с сульфатом аммония:

2MeNO3+ (NH4)2SO4 (230-300°C) = Me2SO4+2H2O.
Применение гемиоксида азота. Главным образом, как анестезирующее средство.

Оксид азота (NO).

Оксид азота является ядовитым газом, он поражает нервную систему, переводит гемоглобин насыщенный кислородом – оксигемоглобин в метгемоглобин. Он образуется в атмосфере при грозовых разрядах. Молекула оксида азота содержит нечетное число электронов и представляет собой обладающий малой активностью радикал. В его молекуле одна ковалентная связь по донорно-акцепторному механизму и две р-связи.

Физические свойства оксида азота. Оксид азота – бесцветный ядовитый газ плохо растворимый в воде.

Температура, ° 0  10  20  30  40  50  60  70  80  90

Растворимость, мг/100г H2O 9,84  7,57  6,18  5,17  4,4  3,76  3,24  2,67  1,99  1,14

Химические свойства оксида азота. Оксид азота умеренно активен в химическом отношении.

1. Под действием окислителей (кислорода воздуха, озона, хлора, кислот окислителей) легко окисляется:

2NO+O2=2NO2,

2NO+Cl2=2NOCl,

NO+NO2=N2O3.

2. В присутствии восстановителей (водорода, углерода, фосфора, меди, сероводорода, оксидов серы, воды) оксид азота ведет себя, как окислитель:

10NO+4P(крас.) (150-200°C)=5N2+P4O10,

2NO+4Cu (500-600°C)=N2+2Cu2O.

3. Водный раствор оксида азота нейтрален, и соединений с водой он не образует. Известны соли гипонитраты, в которых азот проявляет степень окисления +2, это производные не выделенной азотной кислоты – H2N2O3.
4. Участвует в реакциях компелексообразования. С сульфатом железа он образует комплекс бурого цвета:

FeSO4+NO+5H2O=[Fe(NO+)5]SO4.

А также образует комплекс с раствором хлорида меди в бутаноле-1:

NO+CuCl2 = (NO+)[CuCl2].
Вытесняет из карбонила железа угарный газ под давлением, образуя черное соединение:

4NO+ [Fe (CO) 5] 44-45°C, p= [Fe (NO) 4] + 5CO.

Получение оксида азота.

1. В лаборатории оксид азота получают действием разбавленной азотной кислоты на медь:

3Cu+8HNO3=3Cu(NO3)2+2NO=4H2O.

2. Действием сильных кислот на нитрит натрия:

2NaNO2+H2SO4=NA2SO4+NO+NO2,
Для получения чистого оксида можно использовать взаимодействие с подкисленным раствором сульфата железа:

2NaNO2+FeSO4+2H2SO4=Fe2(SO4)3+2NO+Na2SO4+2H2O.

3. Пропускание электрических разрядов через смесь элементов:

N2+O2 NO.

4. Каталитическое окисление аммиака:

4NH3+5O2 (Pt, FeO, Cr2O3)=4NO+6H2O.
Применение оксида азота. Является промежуточным продуктом в производстве азотной кислоты.

Азотистый ангидрит (N2O3).

Азотистая кислота (HNO2).

Азотистый ангидрид или оксид азота (III) существует в чистом виде только в твердом состоянии, при температуре ниже -101°C. Так как азотистый ангидрид в виде жидкости сильно дисоциируется на моноксид и диоксид азота: N2O3=NO+NO2. Характерной для представлений о её соединениях, предполагают две таутомерные структуры.

Физические свойства азотистого ангидрида и азотистой кислоты

Азотистый ангидрид в твердом состоянии обладает лишь синеватой окраской. Жидкость имеет интенсивную синюю окраску. Длинны связи между атомами азота равна 0,186 нм, между азотом, связанным с одним атомом кислорода, и собственно кислородом – 0,144 нм, между кислородом и азотом – по 0,122 нм. Угол между азотом и двумя атомами кислорода равен 129,4°, между этим атомом азота, азотом, связанным с атомом кислорода, и собственно кислородом – 105,1°, между атомами азота и одним из двух атомов кислорода – 117,5°.

Азотистая кислота имеет синеватую окраску из-за постепенного выделения азотистого ангидрида при разложении.

Химические свойства азотистого ангидрида и азотистой кислоты.
1. При растворении в воде азотистый ангидрид образует азотистую кислоту:

N2O3+H2O 2HNO2,
азотистая кислота постепенно разлагается в растворе:

3HNO3 HNO3+H2O+2NO, (K=6,910-4).

2. Действие кислорода при отрицательных температурах приводит к образованию диоксида азота:

2N2O3+O2 (-10°C)=2N2O4.

3. При растворении в щелочах азотистый ангидрид и азотистая кислота образуют нитриты:

N2O3+NaOH=2NaNO2+H2O,

HNO2+NH3H2O=NH4NO2+H2O.

4. Азотистая кислота чуть сильнее уксусной. У неё сильнее выражены окислительные свойства:

2HNO2+2Hl=l2+2NO+2H2O,

Смесь крахмала и иодида калия в ней синеет.

5. Азотистая кислота может проявлять и восстановительные свойства:

2KMnO4+6HNO2=2Mn(NO3)2+KNO3+3H2O+KNO2,

5HNO2+3KMnO4+3H2SO4=K2SO4+5HNO3=3H2O.

Получение азотистого ангидрида и азотистой кислоты.

1. Азотистый ангидрид и азотистая кислота могут быть получены при взаимодействии нитрита натрия с разбавленной серной кислотой:

NaNO2+H2SO4 (0°C)=NaHSO4+HNO2 (N2O3+H2O).
2. Азотистый ангидрид лучше получать, если на твердый оксид мышьяка каать 50%-ным раствором азотной кислоты:

2HNO3+As2O3=2HAsO3+NO+NO2,

Образующиеся оксиды азота легко соединяются, при пропускании через охлажденную трубку:

NO+NO2(>0°C)=N2O3.

3. В виде голубого порошка азотистый ангидрид может быть получен при пропускании электрических разрядов через жидкий воздух:

N2+O2=2NO,

2NO+O2=2NO2,

NO+NO2=N2O3.

4. В лаборатории азотистую кислоту получают взаимодействием нитрита серебра с кислотами или разложением его водой:

AgNO2+Hl=AgCl+HNO2,

2AgNO2+H2O=Ag2O+2HNO2.
5.При пропускании атомарного водорода через раствор 60%-ной азотной кислоты с палладиевым катализатором:

HNO3+H° (Pd)=HNO2+H2O.

Применение азотистого ангидрида и азотистой кислоты. Азотистый ангидрид и азотистую кислоту из-за тенденций к разложению применяют лишь в лабораторной практике.

Диоксид азота (NO2).

Молекула диоксида азота имеет угловое строение, угол равен 135°4`. Длина связи между азотом и кислородом равна 0,119 нм, а между двумя атомами азота – 0,178 нм. Наличием одного неспаренного электрона у атома азота объясняется склонность его молекул к взаимодействия друг с другом. В зависимости то температуры равновесие между NO2 и N2O4 смещается в ту или иную сторону. Ниже -12°C белые кристаллы состоят только из молекул димера N2O4, выше указанной температуры плавления образуется жидкость светло-желтого цвета, но только 0,01% молекул превращается в мономер.

При температуре кипения 0,1% мономера придают жидкости красно-бурый цвет, в паре при 100°C содержится до 90% мономера. Полное превращение происходит при 140°C и придает пару почти черный цвет.

Диоксид азота ядовит и имеет удушающий запах.

Физические свойства диоксида азота. Как было указан выше, мономер и димер различаются по внешнему виду, кроме того, мономер – парамагнетик, диамер – диамагнетик. Хорошо растворяется в холодной воде, насыщенный раствор ярко-зелёный.

Химические свойства диоксида азота. Диоксид азота характеризуется высокой активностью.

1. Уголь фосфор и сера сгорают в нем:

10NO2+8P=5N2+4P2O5.
2. Диоксид серы окисляется до триоксида:

2NO2+4SO2=N2+4SO3.

3. При взаимодействии диоксида азота с водой образуется смесь азотной и азотистой кислоты:

2NO2+H2O HNO3+HNO2.

При растворении в теплой воде образуется азотная кислота и оксид азота:

3NO2+H2O=2HNO3+NO.
4. При взаимодействии со щелочами диоксида азота образует нитраты и нитриты:

2NO2+2NaOH=NaNO3+NaNO2+H2O.

5. Выше 150°C диоксид азота начинает разлагаться:

2NO2=2NO+O2.

6.При комнатной температуре вытесняет оксид углерода из карбонила никеля:

2NO2+[Ni(CO)4]=Ni(NO2)2+4CO.

Получение диоксида азота.

1. Взаимодействие концентрированной азотной кислоты с медью:

Cu+4HNO3=Cu(NO3)2+2NO2+H2O.

2. Разложение нитратов тяжелых металлов, например кристаллического нитрата свинца:

2Pb(NO3)2 (t)=2PbO+4NO2+O2.
3. Взаимодействие оксида азота с кислородом:

2NO+O2=2NO2.
Применение диоксида азота. Промежуточный продукт в производстве азотной кислоты. Применяется, как окислитель в жидком ракетном топливе, очиститель нефтепродуктов от сераорганических соединений, катализатор окисления органических соединений, например бензола до фенола, метана до формальдегида.

Азотный ангидрид (N2O5).
Физические свойства азотного ангидрида.

Азотный ангидрид представляет собой белые прозрачные, легко возгоняющие кристаллы. Имеет молекулярную структуру только в газовой фазе, а в твердом виде имеет структуру, образованную ионами NO2+ и NO3

Химические свойства азотного ангидрида. Азотный ангидрид является сильным окислителем, взрывоопасен, часто взрывается без видимых причин.

1. Уже при комнатной температуре азотный ангидрид необратимо разлагается:

2N2O5=4NO2+O2.

Взаимодействует со щелочами с образованием нитратов:

N2O5+2NaOH=2NaNO3+H2O.
При незначительном нагреве с оксидом алюминия образует нитрат:

3N2O5+Al2O3 (35-40°C)=2Al(NO3)3.

Окисляет медь до оксида:

N2O5+5Cu (500°C)=5CuO+N2.

В зависимости от условий образует с аммиаком нитрат аммония или амид нитрозила:

N2O5+2(NH3H2O)(разб.)=2NH4NO3+H2O,
N2O5(жид.)+2NH3=H2O+2(NO2)NH2.

3. Многие органические вещества в его присутствии воспламеняются.

Получение азотного ангидрида.

1. Дегидратацией азотной кислоты оксидов фосфора:

2HNO3+P2O5=2HPO3+N2O5.

2. Окисление диоксида азота озоном:

6NO2+O3=3N2O5.

Применение азотного ангидрида. Применение сильно ограничено из-за взрывоопасности.

Азотная кислота (HNO3)

В VIII веке арабский алхимик Джабир ибн Хайян (712-815)  получил слабый раствор азотной кислоты. Во времена средневековья её применяли для разоблачения алхимиков, ведь только золото и благородный металл не растворялись в ней. Царская водка – её смесь с соляной кислотой.

Физические свойства азотной кислоты. Азотная кислота представляет собой бесцветную летучую жидкость, часто с красно-бурым оттенком из-за разложения. Смешивается с водой во всех отношениях. Химические свойства азотной кислоты.

1. Разбавленная азотная кислота проявляет все свойства сильных кислот, в водных растворах она диссоциирует по следующей схеме:

HNO3 H+ +NO3-,

безводная кислота:

2HNO3=NO2+ +NO3-+H2O.

Постепенно, особенно на свету или при нагревании азотная кислота разлагается, при хранении раствор становится коричневым из-за диоксида азота:

4HNO3 4NO2+2H2O+O2.
2. Азотная кислота взаимодействует почти со всеми металлами. Разбавленная азотная кислота со щелочными и щелочноземельными металлами, а также с железом и цинком образует соответствующие нитраты, нитрат аммония или гемиоксид азота в зависимости от активности металла и воду:

4Mg+10HNO3=4Zn(N3)2+NH4NO3+3H2O,

С тяжелыми металлами разбавленная кислота образует соответствующие нитраты, воду и выделяет оксид азота, а в случае более сильного раздавления азот:

Fe+4HNO3=Fe(NO3)3+NO+2H2O,

5Fe+12HNO3(оч.разб.)=5Fe(NO3)+N2+6H2O,

3Cu+8HNO3=3Cu(NO3)2+2NO+4H2O.
Концентрированная азотная кислота при взаимодействии со щелочными и щелочными металлами образует соответствующие нитраты, воду и выделяет гемиоксид азот:

8Na+10HN03=8NaNO3+N2O+5H2O.

Такие металлы как железо, хром, алюминий, золото, платина, иридий, тантал концентрированная кислота пассивирует, т.е. на поверхности металла образуется пленка оксидов не проницаемая для кислоты. Другие тяжелые металлы при взаимодействии с концентрированной азотной кислотой образуют соответствующие нитраты, воду и выделяется оксид или диоксид азота:

3Hg+8HNO3 (хол.)=3Hg(NO3)2+2NO+4H2O,

Hg+4HNO3(гор.)=Hg(NO3)2+2NO2+2H2O,

Ag+2HNO3=AgNO3+NO2+2H2O.
Обычно процесс восстановления идет в нескольких направления в зависимости от силы восстановления, концентрации и температуры.

3. Азотная кислота способна растворять золото, платину и другие благородные металлы, но в смеси с соляной кислотой. Их смесь в отношении три объема концентрированной соляной кислоты и один объём концентрированной азотной кислоты называют «царской водкой». Действие царской водки заключается в том, что азотная кислота окисляет соляную до свободного хлора, который соединяется с металлами:

HNO3+HCl=Cl2+2H2O+NOCl,

2NOCl=2NO+Cl2.

Царская водка способна растворять золото, платину, родий, иридий и тантал, которые не растворяются ни в азотной, а уж тем более соляной кислоте:
Au+HNO3+3HCl=AuCl3+NO+2H2O,

HCl+AuCl3=H[AuCl4];
3Pt+4HNO3+12HCl=3PtCl4+4NO+8H2O,

2HCl+PtCl4=H2[PtCl6].

4. Неметаллы также окисляются азотной кислотой до соответствующих кислот, разбавленная кислота выделяет оксид азота:

3P+5HNO3+2H2O=3H3PO4+5NO,

Концентрированная кислота выделяет диоксид азота:

S+6HNO3=H2SO4+6NO2+2H2O,

Ge+4HNO3=GeO2+4NO2+2H2O,

P+5HNO3=H3PO4+5NO2+H2O,

I2+10HNO3=2HIO3+10NO2+4H20.

Азотная кислота способна также окислять некоторые неорганические соединения:

3H2S+8HNO3=3H2SO4+8NO+4H2O.

5. Азотная кислота взаимодействует также со многими органическими веществами.

6. Качественная реакция на азотную кислоту «проба коричневого кольца» - взаимодействие с раствором сульфида железа и серной кислоты, в случае присутствия азотной кислоты выпадает в осадок коричневый комплекс:

2HNO3+8FeSO4+3H2SO4=2[Fe(NO)]SO4+3Fe(SO4)3+4H2O.

Получение азотной кислоты.

1. Промышленный способ. Каталитическое окисление аммиака до оксида азота:

4NH3+5O2 (800°C,Pt(+10%Rh))=4NO+6H2O,

окисление оксида азота в избытке кислорода до диоксида азота, для ускорения реакции снижают температуру и повышают давление:

2NO+O2=2NO2,
Поглощение диоксида азота водой а присутствии избытка кислорода:

4NO2+2H2O+O2=4HNO3.
2. В лаборатории азотную кислоту получают действием концентрированной серной кислоты на кристаллические нитраты калия или натрия:

KNO3+H2SO4=KHSO4+HNO3.
3. Разложение азотистой кислоты:

HNO2=HNO3+2NO+H2O.
Применение азотной кислоты. Для производства комплексных и азотных удобрений, минеральных кислот, взрывчатых веществ, красителей. Применяется для травления и растворения металлов в металлургии. Дымящая азотная кислота в качестве окислителя ракетного топлива.

Аммиак (NH3).

В 1772-1774 годах английский физик, философ и протестантский священник Джозеф Пристли (1733-1804) получил аммиак. В 1905-1910 годах немецкий физик и химик Вальтер Нернст (1864-1941) и химик-неорганик и технолог Фриц Габер (1868-1934) сформулировали теоретические закономерности синтеза аммиака под давлением. В 1908 году впервые получили на полузаводской установке жидкий аммиак из азота и водорода на осмиевом катализаторе при давлении до 20МПа.

Из четырех электронных пар при азоте три общие и одна не поделенная. В образовании молекулы аммиака участвуют три не спаренных р-электрона атома азота, электронные орбитали которых взаимноперпендикулярны, и 1s-электрон трех атомов водорода. Связи располагаются вдоль трех осей р-орбиталей. Молекула имеет форму правильной пирамиды: в углах основания атомы водорода, а в вершине – атом азота. Химическая связь N-H полярна, положительный заряд сосредоточен на атоме азота. Вследствие этого между молекулами аммиака образуется водородная связь.

Физические свойства аммиака. Аммиак представляет собой бесцветный газ с характерным удушливым запахом, легко сжимаемый при охлаждении. Хорошо растворимый в воде, при 0°C в 1 объеме воды растворяется 1000 объемов аммиака.

Температура, °   10  20  30  40  50  60  70  80  90

Растворимость, г/100г H2O  89,7  68,3  52,9  40,9  31,6  23,6  23,5  16,8  11,1 6,5  3,0

В жидком аммиаке хорошо растворяются щелочные и щелочно-земельные металлы, сера, фосфор, иод, многие соли и кислоты.

Химические свойства аммиака.

1. Взаимодействие с простыми веществами:

4NH3+3O2=2N2+6H2O,

2NH3+2Na=2NaNH2+H2.
2. С водой аммиак образует гидрат аммиака или гидрооксид аммония, который дает щелочную среду:

NH3+H2O NH3H2O NH4+ +OH-.

3. При взаимодействии с кислотами образует соли аммония:

2(NH3H2O)+H2SO4=(NH4)2SO4+H2O.
Пары аммиака и соляной кислоты образуют белый дым хлорида аммония:

NH3+HCl=NH4Cl.
4. Восстановление оксид меди:

2NH3+3CuO=3Cu=N2+3H2O.

5. Качественные реакции на аммиак. КА было указано выше, образование белого дыма в присутствии хлороводорода. Изменение голубого раствора медного купороса на ярко-синий:

4NH3+CuSO4+H2O=[Cu(NH3)]4SO4H2O.

При взаимодействии с реактивом Несслера K2[Hgl4] выпадает в осадок красно-коричневый хлопьевидный комплекс HOHgNHHgl.
Почернение бумажки смоченной раствором динитрата ртути Hg(NO3)2 из-за выделения металла.

Получение аммиака.

1. В промышленности, взаимодействием азота с водородом:

N2+3H2 (500°C? 25 МПа, Fe+MeOH+Sio2) 2NH3 (процесс Габера-Боша).

2. В лаборатории взаимодействием соли аммония со щелочью:

NH4Cl+KOH=KCl+H2O+NH3,

Разложением нитридов металлов водой:

Mg3N2+6H2O=3Mg(OH)2+2NH3,

взаимодействием нитрата натрия с цинком в щелочной среде:

NaNOO3+4Zn+7NaOH+6H2O=NH3+4Na2[Zn(OH)4].

Применение аммиака. Для производства азотной кислоты, азотосодержащих солей, мочевины, воды, синильной кислоты, удобрений, диазотипных светокопированных материалов. Жидкий азот и его растворы – хладагенты. Нашатырный спирт – лекарственное средство. Аммиак является сильнодействующим ядовитым веществом.

Известны также такие соединения азота, как гидрадин (N2H4), гидроксиламин (NH2OH), азид водорода (HN3). Эти соединения неустойчивы, взрывоопасны, сильные восстановители, хорошо растворимы в воде. Гидразин – маслянистая жидкость, гидроксиламин – белое кристаллическое вещество, дают щелочную реакцию. Азид – жидкость, раствор в воде – кислота, его смесь с соляной кислотой по действию подобна царской воде.

Нитриды.

В силу того, что азот имеет большую электроотрицательность, чем другие пниктогены, а также имеет малый атомный радиус, нитриды отличаются от других пниктогенидов. С р- и s-элементами он образует соединения, подчиняющиеся правилу формальной валентности. Нитриды активных металлов имеют солеобразный характер, но обладают повышенной склонностью к гидролизу, поскольку кислотные свойства аммиака, солями которого они формально могут считаться, выражены слабо. Нитриды элементов III- и IV-ой главных подгрупп являются преимущественно ковалентными соединениями. Особенностью взаимодействия переходных металлов с азотом является склонность к образованию металлических фаз внедрения. В противоположность солеобразным нитридам все они тугоплавки, инертны даже в большей мере, чем ковалентные нитриды кремния и германия.

Получение и применение
В лаборатории азот легко может быть получен при нагревании Концентрированного нитрита аммония: NH4NO2 (N2+2H2O). Технический способ получения азота основан на разделении предварительно сжиженного воздуха, который затем подвергается разгонке. Основная часть добываемого свободного азота используется для промышленного производство аммиака, который затем в значительных количествах перерабатывается на азотную кислоту, удобрения, взрывчатые вещества и т. д. Помимо прямого синтеза аммиака из элементов, промышленное значение для связывания азота воздуха имеет разработанный а 1905 цианамидный метод, основанный на том, что при 10000°C карбид кальция (получаемый накаливанием смеси угля а электрической печи) реагирует со свободным азотом: CaC2+N2 (CaCN2+C). Образующийся цианамид кальция при действии перегретого водяного пара разлагается с выделением аммиака: CaCN2+3H2O (CaCO3+2NH3).

Получение.

В лабораториях его можно получить по реакции разложения нитрита аммония:

NH4NO2(N2(+H2O.

Реакция экзотермическая, идёт с выделением 80 ккал (335 кДж), поэтому требуется охлаждение сосудов при её протекании (хотя для начала реакции требуется нагревание нитрита аммония).

Практически эту реакцию выполняют, добавляя по каплям насыщенный раствор нитрита натрия в нагретый насыщенный раствор сульфата аммония мгновенно разлагается.

Выделяющийся при этом газ загрязнён аммиаком, оксид азота (I) и кислородом, о которых его очищают, последовательно пропуская через растворы серной кислоты, сульфата железа (II) и над раскалённой медью. Затем азот осушат.

Ещё один лабораторной способ получения азота – нагревание смеси дихромата калия и сульфата аммония (в соотношении 2:1 по массе).

Реакция идет по уравнениям:
K2Cr2O7+(NH4)2SO4=(NH4)2Cr2O7+K2SO4

(NH4)2Cr2O7((t) Cr2O3+N2(+4H2O.
Самый чистый азот можно получить разложением азидов металлов:

2NaN3((t) 2Na+3N2(
Так называемый «воздушный», или «атмосферный» азот, то есть смесь азота с благородными газами, получают путём реакции воздуха с раскалённым коксом:

O2+4N2+2C(2CO+4N4.
При этом получается так называемый «генератор», или «воздушный газ – сырьё для химических синтезов и топливо. При необходимости из него можно выделить азот, поглотив монооксид углерода.

Молекулярный азот в промышленности получают фракционной перегонкой жидкого воздуха. Этим методом можно получить и «атмосферный азот».

Один из лабораторных способов – пропускание аммиака над оксидом меди (II) при температуре ~700°C:

2NH3+3CuO(N2(+3H2O+3Cu.

Аммиак берут из его насыщенного раствора при нагревании. Количества CuO в 2 раза больше расчётного. Непосредственно перед применением азот очищают от примесей кислорода и аммиака пропусканием над медью и её оксидом (II) (тоже ~700°C), заем сушат концентрированной серной кислотой и сухой щёлочью. Процесс происходит довольно медленно, но он того стоит: газ получается весьма чистым.

Свободный азот применяют во многих отраслях промышленности: как инертную среду при разнообразных химических и металлургических процессах, для заполнения свободного пространства в ртутных термометрах, при перекачке горючих жидкостей и т. д. Жидкий азот находит применение в различных холодильных установках. Его хранят и транспортируют в стальных сосудах Дьюара, газообразный азот в сжатом виде – в баллонах. Широко применяют многие соединения азота. Производство связанного азота стало усиленно развиваться после 1-й мировой войны и сейчас достигло огромных масштабов.

Биологическая роль

Азот является элементом, необходимым для существования животных и растений, он входит в состав белков (16-18% по массе), аминокислот, нуклеиновых кислот, нуклеопротеидов, хлорофилла, гемоглобина и др. В связи с этим значительное количество связанного азота содержится в живых организмах, «мёртвой органике» и дисперсном веществе морей и океанов. Это количество оценивается примерно в 1,9·1011 т. В результате процессов гниения и разложения азотсодержащей органики, при условии благоприятных факторов окружающей среды, могут образоваться природные залежи полезных ископаемых, содержащие азот, например, «чилийская селитра» (нитрат натрия с примесями других соединений), норвежская, индийская селитры.

Круговорот азота в природе
Фиксация атмосферного азота в природе происходит по двум основным направлениям – абиогенному и биогенному. Первый путь включает главным образом реакции азота с кислородом. Так как азот химически весьма инертен, для окисления требуются большие количества энергии (высокие температуры). Эти условия достигаются при разрядах молний, когда температура достигает 25000°C и более. При этом происходит образование различных оксидов азота. Существует также вероятность, что абиотическая фиксация происходит в результате фотокаталитических реакций на поверхности полупроводников или широкополосных диэлектриков (песок пустынь).

Однако основная часть молекулярного азота (около 1,4·108 т/год) фиксируется биотическим путём. Долгое время считалось, что связывать молекулярный азот могут только небольшое количество видов микроорганизмов (хотя и широко распространенных на поверхности Земли): бактерии Azotobacfer и Clostridium, клубеньковые бактерии бобовых растений Rhiobium, сине-зелёные водоросли Anabaena, Nostoc и др. Сейчас известно, что этой способностью обладают многие другие организмы в воде и почве, например, актиномицеты в клубнях ольхи и других деревьев (всего 160 видов). Все они превращают молекулярный азот в соединения аммония (NH4+).

Этот процесс требует значительных затрат энергии (для фиксации 1 г атмосферного азота бактерии в клубеньковых бобовых расходуют порядка 167,5 кДж, то есть окисляют примерно 10 г глюкозы). Таким образом, видна взаимная польза от симбиоза растений и азотфиксирующих бактерий – первые предоставляют вторым «место для проживания» и снабжают полученным в результате фотосинтеза «топливом» - глюкозой, вторые обеспечивают необходимый растениям азот в усвояемой ими форме. 

Азот в форме аммиака и соединений аммония, получающийся в процессах биогенной азотфиксации, быстро окисляется до нитратов и нитритов (этот процесс носит название нитрификации). Последние, не связанные тканями растений (и далее по пищевой цепи травоядными и хищниками), недолго остаются в почве. Большинство нитратов и нитритов хорошо растворимы, поэтому они смываются водой и, в конце концов, попадают в мировой океан (этот поток оценивается в 2,5-8·107 т/год).

Азот, включенный в ткани растений и животных, после их гибели подвергается аммонификации (разложению содержащих азот сложных соединений с выделением аммиака и ионов аммония) и денитрификации – выделению атомарного азота, а также его оксидов. Эти процессы целиком происходят благодаря деятельности микроорганизмов в аэробных и анаэробных условиях.

В отсутствие деятельности человека процессы связывания азота и нитрификации практически полностью уравновешены противоположным реакциям денитрификации. Часть азота поступает в атмосферу из мантии с извержениями вулканов, часть прочно фиксируется в почвах и глинистых минералах, кроме того, постоянно идёт утечка азота из верхних слоёв атмосферы в межпланетное пространство.

Токсикология азота и его соединений

Сам по себе атмосферный азот достаточно инертен, чтобы не оказывать непосредственного влияния на организм человека и млекопитающих. Тем не менее, при повышенном давлении он вызывает наркоз, опьянение или удушье (при недостатке кислорода); при быстром снижении давления азот вызывает кессонную болезнь.

Многие соединения азота очень активны и нередко токсичны.

Биологическое значение

Жизнь многим обязана азоту, но и азот, по крайней мере атмосферным своим происхождением обязан не столько Солнцу, сколько жизненным процессам. Поразительно несоответствие между содержанием элемента №7в литосфере (0,01%) и в атмосфере (75,6% по массе или 78,09% по объему). В общем-то, мы обитаем в азотной атмосфере, умеренно обогащенной кислородом.

Между тем ни на других планетах солнечной системы, нив составе комет или каких-либо других космических объектов свободный азот не обнаружен. Если его соединения и радикалы -CN*, NH*, NH*, NH*3, а вот азота нет. Правда, в атмосфере Венеры зафиксировано около 2% азота, но эта цифра еще требует подтверждения. Полагают, что и в первичной атмосфере Земли элемента №7 не было. Откуда же тогда он в воздухе?

По-видимому, атмосфера нашей планеты состояла вначале из летучих веществ, образовавшихся в земных недрах: H2, H2O, CO2, CH4, NH3.
Свободный азот если и входил наружу как продукт вулканической деятельности, то превращался в аммиак.

Условия для этого были самые подходящие: избыток водорода, повышенные температуры – поверхность Земли еще не остыла. Так что же, значит, сначала азот присутствовал в атмосфере в виде аммиака? Видимо, так. Запомним это обстоятельство.

Ну вот возникла жизнь… Владимир Иванович Вернадский утверждал, что «земная газовая оболочка, наш воздух, есть создание жизни». Именно жизнь запустила удивительнейший механизм фотосинтеза. Один из конечных продуктов этого процесса – свободный кислород ста активно соединяться с аммиаком, высвобождая молекулярный азот:

CO2+2H2O(фотосинтез(HCOH+H2O+O2;

4NH3+3O2(2N2+6H2O.
Кислород и азот, как известно, в обычных условиях между собой не реагируют, что и позволило земному воздуху сохранить «статус кво» состава. Заметим, что значительная часть аммиака могла раствориться в воде при образовании гидросферы. В наше время основной источник поступления N2 в атмосферу – вулканические газы.

Жизнь и творчество Азота

Жил-был никому не известный химический элемент. Никто даже не знал, как его зовут. Однажды Д. Резерфорд, сжигая фосфор и другие вещества, увидел, что в колбе остается какой-то «удушливы газ» не поддерживающий дыхания и горения. В 1790 году добрый дядя Шапталь придумал имя этому веществу – Азот.

Получив название, Азот, стал самым распространенным на Земле. Азот стал понтоваться у себя в V группе. И став самым крутым, он решил завоевать все Менделеевку , но ничего у него не выло. Первые пять групп он завоевал, а остальные не получилось. Разочаровавших в своих силах Азот решил пожить спокойно и завести себе подругу. Долго он выбирал спутницу жизни, потому что выбирал по многим критериям: чтоб была так же сильно распространена, как и он; чтоб имела такое же важное значение для жизни людей; чтоб была такой же сильной, а можно даже сильнее. И оставил он свой выбор на Кислороде, которую в народе кликали Кислая. Выбрать то выбрал, но у Кислой тож имелся друг, посильнее Азота – Вован-водород. И решил тогда Азот с помощью своего кореша Мих-Молнии встретиться с Кислой. Договорившись на первый дождливый день. Азот стал ждать встречу с Кислой. И наконец этот день наступил. И вот летят два корефана Миха-молния и Азот. Увидел их Вован и понял, что летят к его возлюбленной. Рассердился он и полетел к Кислой. Подоспел он как раз вовремя. Но это его и погубило: сначала он ничего не понял. В голове его понеслось сразу же много мыслей: «Где это я? Что со мной? Почему я такой тяжелый и жидкий? Где кислая?» Но со временем его голова прояснилась и он подумал : «Наверно со мной произошло то, о чем рассказывала Любовь Николаевна на уроках. Скорее всего я вступил в химическую реакцию или как то так». Но так как Вован плохо учил химию он некогда и не узнал, что стал водой.

В это время Азот и Кислая стали какими то неразрывными, рыжими и воздушными. «Лисий хвост,» - подумал Азот. «Борода,» - подумала Кислая. Но прийти к более Существенным выводам они не успели, лисий хвост соединился с водой. И получилась Азотная кислота.

С тех пор Вован, Азот и Кислая живут дружной семьёй. Вован и Азотом померились, а Кислая стала уделять одинаковое количество внимания, что Азоту, что Вовану.

После нескольких дней спокойной жизни, уговорил Азот Вована пойти повоевать. Ну пошли они, стали одними из сильнейших мира сего, но был у них один недостаток: боялись света и при виде его начинали трястись от страха и разлагаться.
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ытииение органические вещества в его присутствии воспламеняются.

ид нитрозила:

телем, взрывоопасен, часто взрывается без видимыЖизньЖж
PAGE  
2

