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I. Общая характеристика азота

	N
	7

	14,00674

	2s²2p³;

	Азот


       Азот (от греч. ázōos — безжизненный, лат. Nitrogenium), химический символ — N, химический элемент 5-ой группы главной подгруппы 2-го периода периодической системы Менделеева, порядковый номер 7, атомная масса 14,0067. Магнитный момент изотопов [image: image2.png]



       Название «азот», что означает «безжизненный», вместо предыдущих названий («флогистированный», «мифитический» и «испорченный» воздух) предложил в 1787 году Антуан Лавуазье, который в то время в составе группы других французских учёных разрабатывал 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 Лавуазье 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 есмь 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 — АAAZОТH). Составители новой химической номенклатуры хорошо знали о существовании этого слова; инициатор её 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 «удушающее вещество».

2. Азот в природе
Природный азот состоит из двух стабильных изотопов 14N — 99,635 % и 15N — 0,365 %.
Таблица 1. Изотопы азота.
	Массовое число А
	12
	13
	14
	15

	Период полураспада или содержание 
	0,01097 0,00004 с
	9,961 0,004 мин
	Стабилен – 99,634%
	Стабилен – 0,366%

	Тип распада и энергия частиц, VМэВ
	+ – 16,4; 3 – 0,195
	+ – 1,20
	 
	 

	Массовое число А
	16
	17
	18

	Период полураспада или содержание 
	7,13 0,02 с
	4,169 0,008 с
	0,63 0,03 с

	Тип распада и энергия частиц, МэВ
	- – 10,40; 4,27;  – 1,7
	- – 8,68; 7,81; n – 4,1
	 - - 0,40; 1,21; 1,81; 9,4


2. 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 объему ( 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 NH4CI 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 находятся 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.
Азот - четвертый по распространенности элемент Солнечной системы (после водорода, гелия и кислорода).
3.  Биологическая роль
Азот является элементом, необходимым для существования животных и растений, он входит в состав белков (16—18 % по массе), аминокислот, нуклеиновых кислот 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 (NaNO3 ) с примесями других соединений).
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Рис. 1  Формула нуклеиновой кислоты      Рис. 2      Формула аминокислоты
4. Биологическая фиксация азота

       Баланс доступного растениям азота на Земном шаре поддерживается за счет деятельности особой группы организмов — так называемых азотфиксаторов. В экономике природы процессам биологической фиксации азота принадлежит исключительная роль, которая по значению вполне равнозначна процессу фотосинтеза.

       В группу азотфиксаторов входят свободно живущие организмы, а также организмы,  способные существовать лишь в симбиозе с другими видами.

       Первой в ряду свободно живущих азотфиксаторов открыта анаэробная спороносная бактерия Clostridium pasterianum. Это открытие принадлежит русскому ученому С. Н. Виноградскому (1893). Через 8 лет (1901) М. Бейеринком был открыт аэробный микроорганизм, названный азотбактером (Azotobacter).

       Оба организма являются сапрофитами. Для восстановления молекулярного азота они используют энергию, получаемую ими при окислении глюкозы и других органических соединений (например, маннита). На каждый грамм сброженной глюкозы азотбактер накапливает около 15 мг связанного азота, тогда как Clostridium — не более 2 – 3 мг.

       Выделив азотбактер, Бейринк обратил внимание на большое сходство свойств этого микроорганизма со свойствами фотосинтезирующей бактерии Chromatium . В настоящее время установлено, что способность фиксировать азот широко распространена у различных видов бактерий. Эта функция свойственна, в частности, сульфатредуцирующим бактериям, развитие которых осуществляется в анаэробных условиях. Способностью ассимилировать молекулярный азот обладает также пурпурная бактерия Rhodospirillum rubrum (Чест и Камен).

       К свободно живущим азотфиксаторам принадлежат также синезеленые водоросли (Nostoc, Phormidium). Осуществляемая ими ассимиляция молекулярного азота имеет в особенности большое значение для пресноводных бассейнов, для развития растений риса на заливаемых водой плантациях и т. п. Благодаря своей крайне четко выраженной автотрофности синезеленые водоросли способны заселять голые скалы; они развиваются на вулканической пыли, пензе и т. д.

       Общий уровень азотфиксирующей активности свободно живущих организмов невысок. В зависимости от вида и условий существования они накапливают в год от 10 до 30 – 40 кг связанного азота на гектар.

       Основную роль в пополнении убыли запасов связанного азота выполняют бактерии — симбиоты, в первую очередь Bacterium radicicola. В настоящее время известно, что кроме бобовых имеется еще около 100 видов других растений, на корнях которых развиваются специфические для каждого растения клубеньковые бактерии. 
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 Рис. 3.  1 - Azotobacter vinelandii; 2 - Clostridium pasterianum; 3 - Rhizobium meliloti; 4 - клубеньковые бактерии в клетках корня ольхи
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Рис. 4.   Водоросли Nostoc.

5. Круговорот азота в природе
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Схема 1. « Круговорота азота в природе».
        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. 
       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).
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                                                                  Рис. 5   Разряд молнии.
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                                                            Рис. 6. Буссенго Ж. Б Ж.Б. Буссенго (1802-1887).Французский ученый, академик. Его основные научные работы посвящены изучению круговорота ве​ществ в природе. Он установил, что все растения извлекают азот из почвы, а бобовые обогащают почву азотом. 
       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 распространённых на поверхности Земли): бактерии Azotobacter и Clostridium, клубеньковые бактерии бобовых растений Rhizobium, цианобактерии 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 клубеньках 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, включённый в ткани растений и животных, после их гибели подвергается аммонификации (разложению содержащих азот сложных соединений с выделением аммиака и ионов аммония) и денитрификации, то есть 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 противоположными реакциями 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.
6. Токсикология азота и его соединений.
       В обычных условиях N2- физиологически индифферентный газ. Почти все летучие соединения N2 ядовиты. Аммиак NH3 сильно раздражает верхние дыха​тельные пути и глаза, а в больших концентрациях также возбуждает централь​ною нервную систему. Сходно действуют на нервную систему гидразин N2H4 и его производные, обладающие одновременно сильным гепатотоксическим дей​ствием. Гидроксиламин NH2OH вызывает преимущественно превращения гемо​глобина в метгемоглобин и - вторично - распад красных кровяных телец. Рас​пад эритроцитов вызывает, по-видимому, также и азотистоводородная кислота HN3, в то же время она действует на окислительные процессы в организме, сильно раздражает верхние дыхательные пути и глаза и снижает кровяное дав​ление. Раздражающее действие оказывает и хлористый азот NCI3. 

       Оксид азота (1) N2O действует практически как индифферентный газ, а в очень больших концентрациях в смеси с кислородом - как наркотик. Окись азота(2) NO вызывает быстрое превращение гемоглобина крови в метгемоглобин и действует на центральную нервную систему. Оксид азота (4) NO2 (N2O4) раздражает главным образом легкие, вызывает отек их. Сходно действуют азот​ная кислота HNO3 и нитрозилхлорид NOСL. Нитриты, а также эфиры азотистой кислоты сильно расширяют сосуды и снижают кровяное давление и переводят гемоглобин крови в метгемоглобин. Нитраты раздражают кожу. Эфиры азотной кислоты действуют наркотически, поражают сердечно-сосудистую систему, а также образуют метгемоглобин. 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.

       Наркоз (греч. nárkosis — онемение, оцепенение) — общее обезболивание, своеобразное состояние искусственного сна, с полной или частичной утратой сознания и потерей болевой чувствительности.

       Декомпрессио́нная, или кессо́нная болезнь, сокращенно — ДКБ (на жаргоне подводников — кессонка) — заболевание, происходящее, главным образом, из-за быстрого — по сравнению с временем рассыщения — понижения давления вдыхаемой газовой смеси, в результате которого газы (азот, гелий, водород — в зависимости от дыхательной смеси), растворенные в крови и тканях организма, начинают выделяться в виде пузырьков в кровь пострадавшего и разрушать стенки клеток и кровеносных сосудов, блокировать кровоток. При тяжёлой форме декомпрессионная болезнь может привести к параличу или смерти.

 II. Свойства

1. Физические свойства. 

       При атмосферном давлении азот существует в трех аллотропных модификациях, точка перехода между которыми −238 °C (теплота перехода 250 Дж/моль), и −186 °C (теплота перехода 300,3 кДж/кг). 
	Таблица 2. Некоторые Физические свойства азота 

	Плотность, г/см3
	0,808 (жидк.)

	Температура плавления, ° С
	–209,96

	Температура кипения, ° С
	–195,8

	Критическая температура, ° С
	–147,1

	Критическое давление, атма
	33,5

	Критическая плотность, г/см3 а
	0,311

	Удельная теплоемкость, Дж/(мольК)
	14,56 (15° С)

	Электроотрицательность по Полингу
	3

	Ковалентный радиус, [image: image9.png]



	0,74

	Кристаллический радиус, [image: image10.png]



	1,4 (M3–)

	Потенциал ионизации, Вб
	 

	    первый
	14,54

	    второй
	29,60

	а Температура и давление, при которых плотности азота жидкого и газообразного состояния одинаковы.
б Количество энергии, необходимое для удаления первого внешнего и следующего за ним электронов, в расчете на 1 моль атомарного азота.


       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.

Таблица 3. Зависимость растворимости азота от tº
	Температура, 
	0
	20
	40
	50
	60
	80

	Растворимость, мг/100г H2O
	2,942
	1,901
	1,391
	1,216
	1,052
	0,660


       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 2p-орбиталь. Атом азота в невозбужденном состоянии характеризуется тремя вырожденными 2p-электронами при наличии двух спаренных электронов на 2s-орбитали. Три неспаренных электрона на 2p-орбитали ответственны, прежде всего, за трехковалентность азота. Двухатомная молекула азота является самой устойчивой формой его существования. Атомы в ней связаны одной - и двумя -связями. Эта молекула практически не распадается на атомы даже при очень высоких температурах.

       Азот в свободном состоянии существует в форме двухатомных молекул N2, электронная конфигурация которых описывается формулой σs²σs*2πx, y4σz², что соответстует тройной связи между молекулами азота N≡N (длина связи dN≡N = 0,1095 нм). Вследствие этого молекула азота крайне прочна, для реакции диссоциации N2 ↔ 2N удельная энтальпия образования ΔH°298=945 кДж, константа скорости реакции К298=10-120, то есть диссоциация молекул азота при нормальных условиях практически не происходит (равновесие практически полностью сдвинуто влево). Молекула азота неполярна и слабо поляризуется, силы взаимодействия между молекулами очень слабые, поэтому в обычных условиях азот газообразен.

       Даже при 3000 °C степень термической диссоциации N2 составляет всего 0,1 %, и лишь при температуре около 5000°C достигает нескольких процентов (при нормальном давлении). В высоких слоях атмосферы происходит фотохимическая диссоциация молекул N2. В лабораторных условиях можно получить атомарный азот, пропуская газообразный N2 при сильном разряжении через поле высокочастотного электрического разряда. Атомарный азот намного активнее молекулярного: в частности, при обычной температуре он реагирует с серой, фосфором, мышьяком и с рядом металлов, например, со ртутью.

       Вследствие большой прочности молекулы азота многие его соединения эндотермичны, энтальпия их образования отрицательна, а соединения азота термически малоустойчивы и довольно легко разлагаются при нагревании. Именно поэтому азот на Земле находится по большей части в свободном состоянии.

 2. Химические свойства азота
       Ввиду своей значительной инертности азот при обычных условиях реагирует только с литием:

6Li + 3N2 → 2Li3N,

при нагревании он реагирует с некоторыми другими металлами и неметаллами, также образуя нитриды:

3Mg + N2 → Mg3N2,

Наибольшее практическое значение имеет нитрид водорода (аммиак)

III. Получение азота

       В лабораториях его можно получать по реакции разложения нитрита аммония:

NH4NO2 → N2↑ + H2O

Реакция экзотермическая, идёт с выделением 80 ккал (335 кДж), поэтому требуется охлаждение сосуда 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, при этом образующийся в результате обменной реакции нитрит аммония мгновенно  разлагается.

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

       Ещё один лабораторный способ получения азота — нагревание смеси дихромата калия и сульфата аммония (в соотношении 2:1 по массе). Реакция идёт по уравнениям:

K2Cr 2O7 + (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 + 4N2
При этом получается так называемый «генераторный», 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°С:

2NH3 + 3CuO → N2↑ + 3H2O + 3Cu

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

2NH3 + 3CuO → N2↑ + 3H2O + 3Cu

1. Промышленное получение азота.
       Соединения азота чрезвычайно широко используются в химии, невозможно даже перечислить все области, где находят применение вещества, содержащие азот: это индустрия удобрений, взрывчатых веществ, красителей, медикаментов и проч. Хотя колоссальные количества азота доступны в прямом смысле слова «из воздуха», из-за описанной выше прочности молекулы азота N2 долгое время оставалась нерешённой задача получения соединений, содержащих азот, из воздуха; большая часть соединений азота добывалась из его минералов, таких, как чилийская селитра. Однако сокращение запасов этих полезных ископаемых, а также рост потребности в соединениях азота заставил форсировать работы по промышленному связыванию атмосферного азота.

       Наиболее распространён аммиачный способ связывания атмосферного азота. Обратимая реакция синтеза аммиака:

3H2 + N2 ↔ 2NH3
экзотермическая (тепловой эффект 92 кДж) и идёт с уменьшением объёма, поэтому для сдвига равновесия вправо в соответствии с принципом Ле Шателье — Брауна необходимо охлаждение смеси и высокие давления. Однако с кинетической точки зрения снижение температуры невыгодно, так как при этом сильно снижается скорость реакции — уже при 700 °C скорость реакции слишком мала для её практического использования.

       В таких случаях используется катализ, так как подходящий катализатор позволяет увеличить скорость реакции без сдвига равновесия. В процессе поиска подходящего катализатора было испробовано около двадцати тысяч различных соединений. По совокупности свойств (каталитическая активность, стойкость к отравлению, дешевизна) наибольшее применение получил катализатор на основе металлического железа с примесями оксидов алюминия и калия. Процесс ведут при температуре 400—600°С и давлениях 10—1000 атмосфер.

       Следует отметить, что при давлениях выше 2000 атмосфер синтез аммиака из смеси водорода и азота идёт с высокой скоростью и без катализатора. Например, при 850 °C и 4500 атмосфер выход продукта составялет 97 %.

       Существует и ещё один, менее распространённый способ промышленного связывания атмосферного азота — цианамидный метод, основанный на реакции карбида кальция с азотом при 1000 °C. Реакция происходит по уравнению:

CaC2 + N2 → CaCN2 + C.

Реакция экзотермична, её тепловой эффект 293 кДж. Ежегодно из атмосферы Земли промышленным путём отбирается примерно 1·106 т азота.
[image: image11.png]ATMOCEPHBIH

BO3/IyX -





Рис. 7 Получение азота. 

Изобретение относится к устройствам разделения воздуха для получения азота и кислорода и может быть использовано в химической, нефтегазовой промышленности, авиации, медицине и других отраслях. В устройстве для получения кислорода и азота из воздуха предварительно подготовленный в блоках компримирования и очистки, осушки, охлаждения воздух разделяют в блоке низкотемпературного разделения на товарный кислород, поступающий в кислородную линию, и обогащенную по азоту смесь, которая последовательно проходит через блоки охлаждения, компримирования и блок мембранного разделения для получения газообразного товарного азота, поступающего в азотную линию. Использование изобретения позволяет достичь одновременного получения в качестве товарных продуктов кислорода и азота, уменьшить потребление исходного воздуха за счет возврата в цикл кислорода, ранее выбрасываемого в атмосферу с концентратом азота (рис. 7). 

IV.Соединение азота

1. Аммиак 

NH3 M=17,03
        Встречается при очистке воды, керосина и некоторых минеральных масел; на сахарных заводах; при дублении кожи; в воздухе помещений, где стоит скот; входит в состав клоачных газов (вместе с сероводородом); содержится в неочищенном ацетилене. 

       Применяется для производства азотной кислоты, нитрата и сульфата аммония, жидких удобрений (аммиакатов), мочевины, соды, в органическом синтезе, при крашении тканей, светокопировании (на диазониевой бумаге), в качестве хладагента в холодильниках, при серебрении зеркал. 

       Получается прямым синтезом из газообразных водорода и азота при давлении обычно 280-350 ат и 450-500° (в присутствии катализаторов). В меньших количествах получается при коксовании каменного угля перегонкой с известью «аммиачной воды» (первая фракция при сухой перегонке угля).
 в настоящее время синтез в промышленности проводят при наличии катализатора (порошкообразное железо с примесью оксидов алюминия и калия) в колоннах синтеза (рис. 8) высотой до 20 м. Колонны синтеза изготовляют из специальных сортов стали, так как синтез протекает при высокой температуре (450-5000С) и высоком давлении (30-100 МПа). На новейших установках применяют более низкое давление. Кроме того, чтобы материал мог сохранить на долгое время прочность при таких вы​соких температуре и давлении, в колонне синтеза аммиака между цилиндрической коробкой с катализатором и корпусом колонны оставляют щель (рис. В). Холодная азотоводородная смесь поступает в колонну синтеза через эту щель и предохраняет стенки от чрезмерного нагревания. 

Синтез аммиака - реакция экзотермическая, и теплота выходящих из колонны синтеза газов в теплообменнике (рис.8)  используется на подогревание азотоводородной смеси до 400 - 5000с. Так осуществляется принцип теплообмена. 

При указанных условиях синтеза (400-500 ºC и давлении 30 МПа) в состоянии равновесия выход аммиака составляет только 0,1-0,4 объемных долей. Поэтому смесь охлаждают, аммиак сжижают, а вступившие в реакцию азот и водород снова направляют в колонну синтеза (рис. 8). Такой технологический процесс, в котором непрореагировавшие вещества отделяются от продуктов реакции и вновь возвращаются в реакционный аппарат, называются циркуляционным. 
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Рис. 8. Производство аммиака: 1- турбокомпрессор; 2- колонна синтеза; 3- холодильник; 4- сепаратор. 

В лаборатории аммиак получают при нагревании смеси солей аммония со щёлочами. Чаще всего для этих целей используют хлорид аммония NH4CI и гашеную известь (в избытке). Эти вещества тщательно смешивают, помещают в колбу и нагревают (рис. 9) 

Рис. 9. Получение аммиака в лаборатории.  [image: image13.jpg]



       Физические и химические свойства. Бесцветный газ с удушливым резким запахом (порог восприятия 0,037 мг/л) и едким вкусом. Т. плавл. -77,75°; т. кип. -33,35°; плоти. 0,771 г/л (0°), 0,59 г/л (25°). Раств. в воде около 750г/л, или 526 г/л; коэфф. раств. в воде 762,6. Растворим в эфире и других органических растворителях. Пределы взрывоопасных концентраций в воздухе 15- 28%, в кислороде 13,5--79%, в закиси азота 2,2-72%. На воздухе NH3 быстро переходит в (NH3)2CO3 или поглощается влагой. При обычной температуре устойчив. Весьма реакционноспособен, вступает в реакции присоединения, замещения и окисления. Водный раствор, имеет щелочную реакцию вследствие образования гидрата окиси аммония NH*H. В продажу поступает в виде водных растворов, содержащих 28-29% (объемн.) NH3, 10% раствора NH3 (на-шатырный спирт) или сжиженного NH3 в стальных цилиндрах.

Применяется для производства азотной кислоты, нитрата и сульфата аммония, жидких удобрений (аммиакатов), мочевины, соды, в органическом синтезе, при крашении тканей, светокопировании (на диазониевой бумаге), в качестве хладагента в холодильниках, при серебрении зеркал. Его используют также для получения аммиачной воды (раствор аммиака в воде), которую применяют в сельском хозяйстве (в качестве удобрения), в медицине и в повседневной жизни. Так как не​большая часть аммиака не только растворяется, но и реагирует с водой, то аммиачную воду иногда называют гидроксидом аммония, а в быту ​нашатырным спиртом. 

С применением аммиака можно познакомится по рисунку 10. 
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1Рис. 10. Применение аммиака и солей аммония: 1-4, 8, 1О, 11- получение минеральных удобрений; 5- для паяния; 6- в медицине; 7- в быту; 9- получение взрывчатых веществ; 12- азотной кислоты. 

2. Соли аммония
       Продукты взаимодействия аммиака с кислотами представляют собой соли аммония:
NH4 + НNОз = NН4NОз 

       Соли аммония по многим свойствам похожи на соли щелочных металлов, особенно на соли калия и рубидия. Такое сходство объясняется тем, что размер иона аммония (радиус 1,48 А) близок к размерам ионов К+ (1,33 Å) и Rb+ (1,48 Å).

       Они проявляют общие свойства солей, т. е. взаимодействуют с растворами щелочей, кислот и других солей:
NH4+ NaOH = NaCI + Н20 + NНз ↑ , 

NH 4CI(x) + Н 2S04 = (NH 4)2S04 + 2НСI ↑ , 

(NH 4)2 SO 4 + BaCI2 = Ва SO 4 ↓ + 2NH 4СI ↑ . 

       Все аммонийные соли растворимы в воде и при этом гидролизуются. Соли аммония термически неустойчивы и при нагревании разлагаются:
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3. Кислородные соединения азота
3.1 Оксиды азота

Азот образует несколько соединений с кислородом:

	



Оксид азота, NO
	



        Оксид азота , NO2
	



Оксид азота, N2O
	



Оксид азота , N2O3

	



Оксид азота, N2O4

	               



            Aзотный ангидрид, N2O5  
	
	


Рис. 11. Оксиды азота
N2O Оксид азота(I)
       Оксид азота N2O — бесцветный газ со слабым запахом, растворим в воде. Не взаимодействует с водой, растворами кислот и щелочей. При нагревании разлагается на азот и кислород. При высоких концентрациях N2O возбуждает нервную систему («веселящий газ»). В медицине N2O применяют как слабое средство для наркоза.

NO Оксид азота(II)
       Оксид азота NO — бесцветный газ, незначительно растворим в воде. Не взаимодействует с водой, растворами кислот и щелочей. Оксид азота (II) — очень реакционноспособное соединение, может вступать в реакции присоединения с рядом солей (нитрозосоли), с галогенами (напр., нитрозилхлорид NOCl), органическими соединениями. При обычной температуре NO соединяется с кислородом с образованием NO2. Оксид NO получают каталитическим окислением при производстве азотной кислоты.

N2O3(III) Оксид азота(III)
       Оксид N2O3 (азотистый ангидрид) неустойчив при обычных условиях, взаимодействует с водой, образуя азотистую кислоту HNO2.

NО2, N2O4 Оксид азота(IV)
Оксид азота NО2 — бурый газ, токсичен, тяжелее воздуха, легко сжижается. При комнатной температуре NО2 находится в смеси с его бесцветным димером N2O4, приблизительно 1:1. Взаимодействует с водой:

2NO2 + Н2О = HNO3 + HNO2 и растворами щелочей:

2NO2 + 2NaOH = NaNO3 + NaNO2 + H2О

       Сильный окислитель. Многие вещества (уголь, сера, фосфор, органические соединения) могут гореть в NО2. Этот оксид окисляет SО2 до SO3, на этой реакции основан нитрозный метод получения серной кислоты. Раздражает дыхательные пути, при больших концентрациях появляется отёк легких.
N2O5(V) Оксид азота(V)
       Оксид N2O5 (азотный ангидрид) — бесцветное кристаллическое вещество, легко разлагается на NО2 и О2. Сильный окислитель. В воде легко растворяется с образованием азотной кислоты HNO3.
Воздействие на организм
Все оксиды азота физиологически активны, относятся к третьему классу опасности. ПДК (оксид азота в пересчете на NO2) – 5,0 мг/м3.

Применение
Оксиды азота зарегистрированы в качестве пищевой добавки E918.
3.2 Азотная кислота 

       Азотная кислота HNO3 в чистом виде - бесцветная жид​кость с резким удушливым запахом. В небольших количествах она образуется при грозовых разрядах и присутствует в дождевой воде. 

       Под действием света азотная кислота частично разлагается с выделением NО2 и за cчет этого приобретает светло-бурый цвет:

4НNО3 = 4NО2 + 2Н2О + О2.
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       Азотная кислота принадлежит к числу наиболее сильных кислот и для нее характерны все реакции, в которые вступают кисло​ты, - с основаниями, основными оксидами и т.д.
                         Воздух -
              Рис. 12. Получение азотной кислоты окислением аммиака   кислородом воздуха 

       Специфическим же свойством азотной кислоты является ее ярко выраженная окислительная способность. Сущность окисле​ния различных веществ азотной кислотой заключается в том, что ион NО3 , имеющий в своем составе азот в степени окисления +5, в зависимости от условий (концентрации кислоты, природы вос​становителя, температуры) может принимать от одного до восьми электронов. Восстановление аниона NО3- в связи с этим может протекать до различных веществ:

NO3- + 2H+ + 1e → NO2 + H2O, (1)

NO3- + 4H+ + 3e → NO + 2H2O, (2)

2NO3- + 10H+ + 8e → N2O + 5H2O, (3)

2NO3- + 12H+ + 10e → N2 + 6H2O, (4)

NO3- + 10H+ + 8e → NH4+ + 3H2O. (5)

       При прочих равных условиях образование тех или иных про​дуктов восстановления азотной кислоты зависит от концентра​ции. Азотная кислота обладает окислительной способностью при любой концентрации, при этом, однако, чем концентрированнее НNО3, тем менее глубоко она восстанавливается.

       С одним и тем же восстановителем, например цинком, кисло​та, если она концентрированная, будет обязательно реагировать по схеме (1) с выделением NО2; если НNО3 разбавленная, то она может взаимодействовать с Zn по любой схеме (2)-(5), в зависимости от степени разбавления.

       Азотная кислота взаимодействует со всеми металлами, за ис​ключением Аu, Рt, W. Концентрированная НNО3 не взаимодей​ствует при обычных условиях также с Fе, Аl и Сr, которые она пассивирует, однако при очень сильном нагревании НNО3 вза​имодействует и с этими металлами. 

Большинство неметаллов и сложных веществ восстанавли​вают HNO3, как правило, до NO (реже до NО2):

ЗР + НNО3 + 2Н2О = 3Н3РО4 + NО,

S + 2НNО3 = Н2SО4 + 2NО, 

3C + 4НNО3 = 3СО2 + 4NО + 2Н2О, 

ZnS + 8НNО3(конц) = ZnSО4 + 8NО2 + 4Н2O, 

6НCl + 2НNO3(конц) = 3Сl2 + 2NО + 4Н2О. (6) . 

       С помощью концентрированной НNО3 можно растворить даже золото. Для этого нужно взять смесь из одного объема концентрированной НNО3 и трех объемов концентрированной соляной кислоты (такую смесь называют «царской водкой»):

Аu + НNО3 + 4НСl = Н[АuСl4] + NO + 2Н2О.

       Действие царской водки объясняется тем, что концентриро​ванная НNО3 окисляет НСl по реакции (6) до свободного хлора, который в момент выделения является очень сильным окислителем. Поэтому при растворении металлов в царской водке получаются не соли азотной кислоты, а соответствующие хлори​ды.

3.3 Соли азотной кислоты
       HNO3 – сильная кислота. Ее соли – нитраты – получают действием HNO3 на металлы, оксиды, гидроксиды или карбонаты. Все нитраты хорошо растворимы в воде. Их растворы обладают незначительными окислительными свойствами.

       При нагревании нитраты разлагаются, нитраты щелочных металлов превращаются в нитриты:

2KNO3 = 2KNO2 + O2
Соли других металлов образуют оксиды:

2Cd(NO3)3 = 2CdO + 4NO2 + O2
       При разложении нитратов металлов, оксиды которых нестабильны, выделяется свободный металл:

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2
       Цинк и алюминий в щелочном растворе восстанавливают нитраты до NH3:

3KNO3 + 8Аl + 5КОН + 18H2O = 3NH3 + 8К[Аl(ОН)4]


       Соли азотной кислоты — нитраты — широко используются как удобрения. При этом практически все нитраты хорошо растворимы в воде. Поэтому в виде минералов их природе чрезвычайно мало; исключение составляют чилийская (натриевая) селитра и индийская селитра (нитрат калия). Большинство нитратов получают искусственно.

      С азотной кислотой не реагируют стекло, фторопласт-4.

V. Применение
       Жидкий азот применяется как хладагент и для криотерапии. Газообразный используется для создания нейтральной атмосферы, иногда для закачки в автомобильные шины.
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                                Рис. 13. Применение азота для закачки в автомобильные шины

       Экономия очевидна - шины служат дольше, никогда не лопнут и не взорвутся. Кстати, практичные иностранцы уже много лет накачивают шины азотом. На каждой АЗС или автосервисе наряду с обычным компрессором имеется азотный. Работники сервиса узнают, что нужно накачивать колеса азотом по цветным колпачкам вентилей. Приобретая автомобиль, пригнанный из-за границы, обратите на это внимание.

       Однако главной областью применения азота является его использование для дальнейшего синтеза самых разнообразных соединений, содержащих азот, таких, как аммиак, азотные удобрения, взрывчатые вещества, красители и т. п.
 Азотные удобрения:
· Растениеводство
· Удобрения 
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                                    Рис. 14. Отдельное внесение азота.

       Азот – важнейший питательный элемент всех растений. В среднем в растении его содержится 1-3% от массы сухого вещества. Он входит в состав важных органических веществ, таких как белки, нуклеиновые кислоты, нуклеопротеиды, хлорофилл, алкалоиды, фосфатиды и др. В среднем содержание его в белках составляет 16-18 % от массы. Одним из основных источников азота для растений являются удобрения.
В настоящее время азотные удобрения в основном выпускаются в следующих формах:

1) аммиачная и нитратная - аммиачная селитра(AN), NH4NO3;

2) аммиачная - сульфат аммония (AS), (NH4)2SO4;

3) нитратная - натриевая селитра NaNO3, кальциевая селитра Ca(NO3)2, калиевая селитра KNO3,

4) амидная - карбамид или мочевина (UREA) CO(NH2).

Всё это твердые азотные минеральные удобрения.

       5-я форма содержит совместно аммиачную, нитратную, амидную - жидкие в карбамидо-аммиачных смесях (UAN) или КАСях.

       В качестве жидких азотных удобрений также применяются безводный аммиак и его водные растворы разной концентрации.

       Все перечисленные минеральные удобрения выпускаются в России.

       По данным Росстата, в 2005 г. производство азотных минеральных удобрений в стране составило 6,7 млн т в 100% N (здесь и далее цифры приведены в пересчете на 100% азот, если не указано иное), что на 2 % выше показателя 2004 г. По сравнению с 2001 г. производство азотных минеральных удобрений выросло на 14%.

       Из этого объёма на указанные выше азотные односторонние минеральные удобрения пришлось в 2005 г. 5,2 млн т, или 77%, остальное приходится на азот в сложных удобрениях.

       По экспертным оценкам суммарный объём производства азотных удобрений в 2006 г. возрастёт по сравнению с 2005г. на 2-4% и составит около 7 млн т.

       Здесь следует сделать небольшое отступление. Внутри России азотные удобрения потребляются не только в сельском хозяйстве, но и имеют широкое промышленное применение. Так, аммиачная селитра используется в производстве сложных удобрений, взрывчатых веществ, строительной индустрии, нефте и газохимии. Карбамид в значительных объемах потребляется в деревообрабатывающей и химической промышленности при производстве карбидно-формальдегидных концентратов и смол, в меньшей степени в производстве сложных удобрений, а также как антигололёдный реагент.

       Сульфат аммония находит широкое применение в производстве сложных минеральных  удобрений, химической, нефтехимической и биохимической отраслях, а также в кожевенной промышленности. И только КАСи (карбамидо-аммиачные смеси) потребляются целиком в сельском хозяйстве.

       К нашему сожалению, в настоящий момент нет официальных данных о распределении азотных минеральных удобрений по этим двум большим группам потребителей, поэтому далее постараюсь дать общие цифры по российскому потреблению, а еще чуть далее – оценку разных способов потребления в сельском хозяйстве.

       Наибольший объём азотных минеральных удобрений поступает на внутренний рынок в виде аммиачной селитры. Далее по убывающей следуют: карбамид, сульфат аммония, КАСи (карбамидо-аммиачные смеси). По экспертной оценке объём производства аммиачной селитры в 2005 г. составил 2,2 млн. т. Из него около 40% поступило на внутренний рынок. Карбамида соответственно в том же году было произведено 2,3 млн. т. Доля поставок на внутренний рынок составила 10%. Сульфата аммония произвели около 300 тыс. т, и его доля поступления на внутренний рынок достигла 7%. КАСов произвели около 310 тыс. т, и на внутренний рынок поступил только 1%1[image: image24.emf]2,2
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Диаграмма 1. Поступление азотных минеральных удобрений на внутренний рынок

      При этом для указанных 4 продуктов динамика поставок на внутренний рынок за 2001-2005 гг. имела две тенденции: первая – достаточно устойчивое или растущее потребление в России карбамида и аммиачной селитры и вторая - падение потребления сульфата аммония и КАС (диаграмма 1).

      Объёмы поступления остальных азотных удобрений на российский рынок были  незначительны. Далее рассмотрим ценовую ситуацию, сложившуюся на внутреннем рынке азотных минеральных удобрений. В связи с незначительными объёмами исключим КАСы из рассмотрения и возьмём для сравнения только 3 основных продукта: аммиачную селитру, сульфат аммония и карбамид. Из рис. 15 следует, что в течение 2001-2005 гг. все указанные продукты значительно подорожали. При этом в 2005 по сравнению с 2001 г. карбамид подорожал почти в 2,5 раза, аммиачная селитра и сульфат аммония - более чем в 2 раза. Рост отпускных цен с предприятий-производителей на внутренний рынок на азотные удобрения в 2006 по сравнению с 2005 г. по экспертной оценке составил: карбамид на 4-5 %, аммиачная селитра на 8-10%, сульфат аммония – 5-7%. В 2006 г. замедлилась динамика
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Рис. 15. Динамика средних отпускных цен на азотные удобрения 

       Чрезмерное применение азотсодержащих удобрений в сельском хозяйстве загрязняет.

[image: image26.jpg]‘Secnopuuentanuos none BHHO. Mockoacran o6




                            Рис. 16. Результат применения азотосодержащих удобрений

       Большие количества азота используются в коксовом производстве («сухое тушение кокса») при выгрузке кокса из коксовых батарей, а также для «передавливания» топлива в ракетах из баков в насосы или двигатели.

       В пищевой промышленности азот зарегистрирован в качестве пищевой добавки E941, как газовая среда для упаковки и хранения, хладагент.

       Жидкий азот нередко демонстрируется в кинофильмах в качестве вещества, способного мгновенно заморозить достаточно крупные объекты, например, терминатора. Это широко распространённая ошибка. Даже для замораживания цветка необходимо достаточно продолжительное время. Это связано отчасти с весьма низкой теплоёмкостью азота. По этой же причине весьма затруднительно охлаждать, скажем, замки до −180 °C и раскалывать их одним ударом.

       Также азот при нагревании расширяется. К примеру если жидкий азот налить в пластиковую бутылку, то через какое-то время ее разорвет, причем с очень большой силой. Повреждения могут быть и незначительными, но образуется сильная акустическая волна, которая может повредить слух.
Вывод
Азот - один из самых распространенных элементов на Земле, причем основная его масса (около 4*1015 Т.)сосредоточена в свободном состоянии в атмосфере. 

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

Азот является элементом, необходимым для существования животных и растений, он входит в состав белков (16-18 % по массе), аминокислот, нуклеиновых кислот и др. 
        В природе осуществляется круговорот азота, главную роль в котором играют микроорганизмы - нитрофицирующие, денитрофицирующие, азотфиксирующие и др.
        Соединения азота являются необходимым сырьем для народного хозяйства 
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