A NITROGÉN ÉS VEGYÜLETEI
· TÖRTÉNETE:
1710-ben Hawskbee a levegő oxigénjét kémiai úton lekötötte, s megfigyelte a visszamaradó gáz tulajdonságait: a lángot kioltja, és nem lélegezhető be. A levegő vizsgálata vezetett el a nitrogén felfedezéséhez. Ehhez hozzájárultak: Cavendish, Priestley és Scheele. A nitrogén név salétromképzőt jelent (nitrum = salétrom). 

· ELŐFORDULÁS:
- A Földön elsősorban elemi állapotban fordul elő, a levegő 78%-át alkotja.
- Vegyületei közül a nitrátok a termőtalajnak közönséges és az élet szempontjából nélkülözhetetlen anyagai. Mellettük kisebb mennyiségben nitritek és ammóniumsók is előfordulnak.

- A nitrogén az élő szervezetek nélkülözhetetlen eleme: a fehérjék aminosavakból épülnek fel, az aminosavakban pedig nitrogén található. 

- A világegyetemben is igen gyakori elem a nitrogén. 

· ELŐÁLLÍTÁS:
- ammónium-nitrit tömény oldatának hevítése:
NH4NO2 = N2 + 2H2O

- ammóniának brómmal (vagy klórral) való oxidációja:
2NH3 + 3Br2 = 6HBr + N2
- a levegő egyéb alkotórészeinek megkötése: 
oxigén – izzó rézforgáccsal


szén-dioxid – NaOH oldattal


vízgőz – CaCl vagy tömény H2SO4 oldat
- a cseppfolyós levegő frakcionált lepárlása (a levegőből előállított nitrogén nemesgázokat is tartalmaz)

· FIZIKAI TULAJDONSÁGOK:
- Atomszerkezetét lásd: A nitrogéncsoport című dokumentumban

- A nitrogén színtelen, szagtalan, a levegőnél kisebb sűrűségű gáz. 

- Két természetes izotópja van: 14N és 15N, melyek közül a 14N izotóp van túlnyomó mennyiségben. 

- Vízben csak nagyon kis mértékben oldódik.
· KÉMIAI TULAJDONSÁGOK:
- A nitrogén molekulái kétatomosak (N2). A nitrogénmolekulák nagyon stabilak, még 4000°C körül is csak alig 3%-ban disszociálnak atomjaikra. A nitrogénmolekula nagy stabilitása arra vezethető vissza, hogy benne a két nitrogénatomot 3 kovalens elektronpár nagyenergiájú kötése tartja össze (N≡N). Így a nitrogénmolekulában a kötéstávolság kicsi, viszont a kötési energia és a disszociációs energia nagy.
- Nagystabilitású, nehezen gerjeszthető molekulái teljesen apolárisak, alig polarizálhatók. Ennek következménye a nitrogén igen alacsony olvadás- és forráspontja. 

- Szintén a nitrogénmolekula nagy stabilitásának következménye, hogy a nitrogén elemi állapotban rendkívül inaktív, a nemesgázok után a legközömbösebb elem. 

- A negatívabb redoxipotenciálú fémekkel magasabb hőmérsékleten nitridekké egyesül: 3Mg + N2 = Mg3N2
- A hidrogénnel katalizátorok jelenlétében 400°C-on egyensúlyi folyamatban ammóniává egyesül (ammónia-szintézis): N2 + 3H2 = 2NH3
- Nemfémekkel vagy egyáltalán nem, vagy csak igen magas hőmérsékleten lép reakcióba.

- Az atomos nitrogén (N) nagy elektronegativitásának megfelelően nagy reakcióképességgel rendelkezik.

- A nitrogén elektronegativitása (EN = 3,0) a fluor és az oxigén elektronegativitása után a legnagyobb. 
- Oxidációfoka vegyületeiben -3 és +5 között változik. Fémekkel és hidrogénnel alkotott vegyületeiben oxidációfoka negatív, többnyire -3; a nemfémekkel alkotott vegyületeiben pozitív. 

- Egyes oxigénvegyületeiben (N2O5, NO3-) a nitrogén oxidációfoka +5. Ahhoz, hogy a nitrogén oxidációfoka +5 legyen, a vegyértékhéjon 5 olyan elektronnak kell lennie, melyek kovalens kötést tudnak létrehozni. Ezek az elektronok azonban nem lehetnek mind párosítatlanok, mert a hibridizáció a N-atom esetében a d-pálya hiányában nem lehetséges. Mégis ha a N-atom nemkötő elektronpárja datív kötést vagy delokalizált π-kötést alakít ki, akkor elmondható, hogy a nitrogénnek 5 elektronja vesz részt kovalens kötések kialakításában, tehát oxidációfoka +5. 

· FONTOSABB NITROGÉNVEGYÜLETEK:
Ammónia: NH3
Tulajdonságok:
- A levegőnél kisebb sűrűségű, színtelen, szúrós szagú, könnyezésre ingerlő gáz. 


- Az ammónia a molekulák erős polárossága (ENN = 3,0; ENH = 2,1) miatt könnyen cseppfolyósítható, szobahőmérsékleten már 0,8MPa nyomáson is. A cseppfolyós ammóniában a molekulák között hidrogénkötések alakulnak ki, így molekulaasszociáció jön létre, ami nagy párolgási és olvadáshőt eredményez. A cseppfolyós ammónia jó oldószer, oldja pl. a jódot, a ként, a foszfort, ezenkívül sokféle molekulavegyületet és sót is. Oldja az alkálifémeket és alkáliföldfémeket is, e fémoldatok sötétkék színűek, s az elektromos áramot jól vezetik. A cseppfolyós ammóniában a sók az ammóniamolekula polárossága miatt disszociálnak, így elektrolitként viselkednek, tehát vezetik az áramot. 

- Az ammóniamolekula termikus stabilitása nem nagy: magasabb hőmérsékleten alkotóelemeire bomlik, disszociációja 1000°C-on gyakorlatilag teljes. 


- Az ammóniumion tetraéderes alakú, szimmetrikus felépítésű, egyértékű pozitív összetett ion. Negatív ionokkal stabilis ionvegyületeket, ammóniumvegyületeket alkot. 

- Vízben nagyon jól oldódik (lásd: ammónia-szökőkút kísérlet). Vizes oldata lúgos kémhatású. Ennek magyarázata, hogy az ammónia a vízzel ammóniumiont és hidroxidiont képez: NH3 + H2O = NH4+ + OH-. (Másfajta megközelítés szerint az ammónia vízzel ammónium-hidroxidot képez, ami továbbdisszociál ammóniumionra és hidroxidionra. Az ammónia vizes oldatában azonban az ammónium-hidroxid létezését még nem sikerült kimutatni vagy igazolni.) 

Az ammónia vízben való oldódása hőmérsékletfüggő, melegítés hatására csökken. Így például a fenolftaleinnel megfestett vizes ammóniaoldat forralás hatására elszíntelenedik. 


- Az ammónia levegőn nem gyújtható meg, de a 16-25% ammóniát tartalmazó levegő-ammónia gázelegy robbanékony. Tiszta oxigénben az ammónia meggyújtható és elégethető, sárgászöld lánggal ég. Égésekor elemi nitrogén és víz keletkezik: 4NH3 + 3O2 = 6H2O + 2N2

- Katalizátorok jelenlétében az ammónia levegővel vagy oxigénnel keverve magasabb hőmérsékleten salétromsavvá oxidálódik: NH3 + 2O2 = HNO3 + H2O


- Halogénekkel és magasabb hőmérsékleten fémoxidokkal is nitrogén-felszabadulás közben reagál:



2NH3 + 3Cl2 = 6HCl + N2


3CuO + 2NH3 =3Cu + 3H2O + N2 
Ebben a reakcióban az ammónia redukáló hatású.


- A hidrogénnél negatívabb redoxipotenciálú fémek az ammónia hidrogénatomjait részben vagy egészben helyettesítik, pl.:
2NH3 + 2Na = 2NaNH2 + H2


2NH3 + 3Mg = Mg3N2 + 3H2

- Savakkal közvetlenül ammóniumsókká egyesül:
NH3 + HCl = NH4Cl (szalmiáksó, fehér füst)



NH3 + HNO3 = NH4NO3

- Az ammónium-hidroxid (NH4OH) számos nehézfémionnal komplex iont képez, így például a vízben oldhatatlan AgCl ammónium-hidroxid oldatban komplex diammin-ezüst-klorid képződése közben feloldódik: AgCl + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O

Előállítása:
- szerves anyagok bomlása során keletkezik


- szalmiákszesz (ammónia vizes oldata) hevítése: NH4+ + OH- = NH3 + H2O


- szilárd ammóniumsókból erős bázissal: NH4Cl + NaOH = NaCl + NH3 + H2O

- ammóniaszintézis: N2 + 3H2 = 2NH3 
(A reakció exoterm, és térfogatcsökkenéssel jár, ezért a Le Chatelier – Braun elv alapján alacsony hőmérsékleten és nagy nyomás alkalmazásával az egyensúly az ammóniaképződés irányába tolható el. A reakciót azonban magas hőmérsékleten és katalizátor jelenlétében érdemes végrehajtani, mert alacsony hőmérsékleten a reakciósebesség nagyon lassú lenne. Ezért az ammóniaszintézist 500°C-on 20MPa nyomáson vas-oxid katalizátorral hajtják végre.)

Felhasználása:
- hűtőszekrények „környezetbarát” hűtőfolyadéka


- salétromsavgyártás


- műtrágyagyártás


- vizes oldata a szalmiákszesz, amely folttisztításra használható

Az ammónia sói: vízben jól oldódó ionvegyületek, vizes oldatuk gyengén savas kémhatású
· Pétisó: NH4NO3 és CaCO3 keveréke: műtrágyaként használják

· Szalakáli: NH4CO3: hevítéskor elbomlik, így sütőporként használható: (NH4)2CO3(sz) = 2NH3(g) + CO2(g) + H2O(g)
Nitrogén-monoxid: NO
Tulajdonságok:
- Színtelen, alacsony forráspontú, nehezen cseppfolyósítható gáz. Sűrűsége a levegőénél alig nagyobb. 


- Vízben csak kevéssé oldódik, vízzel nem vegyül, nem anhidrid.


- Molekulájában a nitrogén- és az oxigénatom között egy σ- és két π-kötés van, amit a molekula párosítatlan elektronja gyengít, ezért a kötésrend 2,5. Ez a szerkezet úgy is értelmezhető, hogy a nitrogén-monoxid molekulájában a kettős kötésen kívül még egy háromelektronos kötés is van. 

- Cseppfolyósítva dimerizálódik: 2NO = (NO)2

- Párosítatlan elektronja következtében igen reakcióképes:


- Levegőn rögtön megbarnul, mert nitrogén-dioxiddá oxidálódik: 2NO + O2 = 2NO2


- Halogénekkel is egyesül, pl. klórral nitrozil-kloriddá vegyül: 2NO + Cl2 = 2NOCl

 - A nitrogén-monoxid egy elektron leadásával könnyen átalakul nitrozil- (NO+) kationná. A NO+-kation ligandumként könnyen képez fémekkel komplex vegyületeket (nitrozokomplexeket). 

Pl.: FeSO4 + NO+ = [Fe(NO)SO4)] – nitrozo-vas(II)-szulfát


- Hidrogénnel való elegye meggyújtáskor robban: 2NO + 2H2 = N2 + 2H2O

Előállítása:
- 30%-os salétromsavból rézforgáccsal: A réz a salétromsavat először nitrogén-monoxiddá redukálja:


3Cu + 2HNO3 = 3CuO + H2O + 2NO, majd a képződött réz-oxid a salétromsav feleslegével réz-nitráttá vegyülve feloldódik: CuO + 2HNO3 = Cu(NO3)2 + H2O. A keletkező NO-gázt víz alatt fogják fel. 

- ammónia katalitikus oxidációjával: 4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O
Felhasználása:
- a salétromsavgyártás köztes terméke

Nitrogén-dioxid: NO2
Tulajdonságok:
- Sötét vörösbarna színű, kellemetlen szagú, nehéz, mérgező gáz.


- Alacsony hőmérsékleten dinitrogén-tetraoxiddá dimerizálódik, és cseppfolyósodik: 2NO2 = N2O4

Minthogy a nitrogén-dioxid barna, a dinitrogén-tetraoxid pedig színtelen, ezért a nitrogén-dioxid – dinitrogén-tetraoxid egyensúlyi folyamatnak a hőmérséklet hatására bekövetkező eltolódása az elegy színváltozásával jár: szobahőmérsékleten a gázelegy színe vörösbarna, hevítéskor sötét vörösbarnává válik, lehűtéskor fokozatosan elhalványodik.  

- Molekulájában a központi N-atom két O-atommal alkot 1-1 σ-kötést, a nitrogén nemkötő elektronpárja pedig delokalizált π-kötést alakít ki. Ezenkívül a NO2 molekulának van egy párosítatlan elektronja is, ezzel magyarázható nagymértékű reakciókészsége. A dimerizáció során a kötést a molekulák párosítatlan elektronjai létesítik, azonban ez a kötés lényegesen gyengébb, mint a szabályos egyszeres kovalens kötés. A dinitrogén-tetraoxid ezért bomlik szét könnyen nitrogén-dioxidra. 


- A nitrogén-dioxid hevítés során nitrogén-monoxidra és oxigénre disszociál: 2NO2 = 2NO + O2. Mivel a nitrogén-monoxid és az oxigén színtelen gázok, ezért a nitrogén-dioxid nemcsak hűtéskor, hanem hevítéskor is elszíntelenedik: 
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- Mivel a nitrogén-dioxid könnyen ad le oxigént, ezért jellemző sajátsága az erős oxidáló hatás. 


- Vízben jól oldódik, vízben való oldása során salétromsav és salétromossav keletkezik:


2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2. A keletkező salétromossavat a nitrogén-dioxid egyúttal salétromsavvá oxidálja: HNO2 + NO2 =HNO3 + NO. Azonban ha oxigén (levegő) is jelen van, akkor a salétromsav mellett keletkező NO rögtön NO2-dá oxidálódik, ami a vízzel továbbreagál, s a folyamat addig ismétlődik, amíg gyakorlatilag az egész nitrogén-dioxid mennyiség salétromsavvá alakul. 

- Alkálilúgokban oldva nitrátok és nitritek keletkeznek: 2NO2 + 2NaOH = NaNO3 + NaNO2 + H2O

Előállítása:
- nitrogén-monoxid oxidációja során keletkezik: 2NO + O2 = 2NO2 (a nitrogén-monoxid megbarnul)


- tömény salétromsavból rézforgáccsal: Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O


- ólom-nitrát hevítésével: Pb(NO3)2 = 2NO2 + PbO2
Salétromossav: HNO2
Tulajdonságok:
- Kék színű, csak híg vizes oldatban ismert vegyület.

- Tisztán nem állítható elő, mert vizes oldata gyorsan bomlik: 2HNO2 = NO2 + NO + H2O. Azonban a bomlás során keletkező NO2 a még jelenlevő salétromossavat egyúttal salétromsavvá oxidálja: 


NO2 + HNO2 = HNO3 + NO. Így a salétromossav bomlásakor gyakorlatilag salétromsav és nitrogén-monoxid keletkezik. 


- A salétromossav közepesen erős, egyértékű sav.

- A salétromossav oxidálószerként és redukálószerként is viselkedhet.


- Sói a nitritek, melyek a salétromossavnál stabilabbak. Villámlás alkalmával a levegőben NO képződik, ami NO2-dá oxidálódva az esővízben feloldódik, és a talajban nitritekké és nitrátokká alakul. A nitritek a talajvízbe kerülve környezetszennyező hatásúak. A talajban a szerves anyagok bomlásakor keletkező ammóniát az ún. nitrifikáló baktériumok nitritekké, illetve nitrátokká oxidálják, ezáltal biztosítják az életfolyamataik fenntartásához szükséges energiát. 
Salétromsav: HNO3
Tulajdonságok:
- Színtelen, nagy sűrűségű folyadék. 


- A levegőn „füstölög”, mert gőzei a levegő vízpárájával ködöt alkotnak. 


- Vízzel minden arányban elegyedik. Vizes oldatban már kis hígítás mellett is nagymértékben disszociál, tehát igen erős, egyértékű sav: HNO3 + H2O = H3O+ + NO3-

- A salétromsav a nála erősebb savaktól H+ iont vesz fel, tehát bázisként viselkedik:


HNO3 + HClO4 = H2NO3+ + ClO4- = NO2+ + H2O + ClO4-

HNO3 + H2SO4 = H2NO3+ + HSO4- = NO2+ + H2O + HSO4-


- A vízmentes salétromsav a vízhez hasonlóan öndisszociációra képes: HNO3 + HNO3 = H2NO3+ + NO3- Állás közben, fény vagy forralás hatására azonban nitrogén-dioxidra, oxigénre és vízre bomlik: 2HNO3 = 2NO2 + H2O + O. A keletkező NO2 barnára festi a salétromsavat, ezért csak a tiszta salétromsav színtelen. A felszabaduló naszcensz oxigén és a nitrogén-dioxid hatásával magyarázható a salétromsav rendkívül erős oxidáló hatása. 


- A legtöbb nemfémes elem és félfém (pl.: S, P, C, As, Sb) oldódik benne.


- A hidrogénnél pozitívabb redoxipotenciálú fémek (pl.: Cu, Hg, Ag) csak töményebb salétromsavban oldódnak, oldódásuk során a fém először oxidálódik, majd a fém-oxid a salétromsav feleslegével vegyül:

2Ag + 2HNO3 = Ag2O + 2NO2 + H2O


Ag2O + 2HNO3 = 2AgNO3 + H2O


Mivel az arany nem oldódik a salétromsavban, az arany ötvözésére, esetleg hamisítására használt fémek (pl.: Ag, Cu) viszont oldódnak benne, ezért a salétromsavat az alkimisták az aranynak más fémektől való megkülönböztetésére, elválasztására használták, és ezért választóvíznek nevezték el. A salétromsavban nem oldódó arany és platinafémek azonban a salétromsavnak és sósavnak 1:3 térfogatarányú elegyében, az ún. királyvízben feloldódnak: Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + 2H2O + NO


- A hidrogénnél negatívabb redoxipotenciálú fémek (pl.: Fe, Al, Cr, Sn) csak híg salétromsavban oldódnak, hiszen a tömény salétromsav hatására felületükön összefüggő oxidréteg keletkezik, a fémek passziválódnak, a sav így nem oldja őket. 

- A szerves vegyületeket gyorsan oxidálja, elroncsolja. Egyes szerves anyagokkal olyan hevesen reagálhat, hogy a fejlődő reakcióhő az anyagot lángra lobbanthatja.


- Az aromás szerves vegyületekkel szubsztitúciós reakcióba lép, azokat nitrálja (vagyis –NO3 vagy –NO2 gyököket visz be a molekulába). A nitrálódás kondenzációs (vízkilépéssel járó) folyamat, ezért a nitrálásra tömény salétromsav és tömény kénsav 1:2 térfogatarányú elegyét, az ún. nitrálósavat szoktak használni. Ez a reakció az alapja egyes robbanószerek (pl. TNT) előállításának, s ezen alapul a fehérjék kimutatási reakciója (xantoprotein-reakció). 

Előállítása:
- villámlás során keletkező nitrogén-oxidokból és az esővízből keletkezik

- a talajban ammóniából, illetve nitritekből a nitrifikáló baktériumok által keletkezik

- nitrátokból tömény kénsavval való desztillációval: 2NaNO3 + H2SO4 = Na2SO4 + 2HNO3

- ammónia oxidációjával több lépcsőben:
4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O (700°C-on platina katalizátorral)



2NO + O2 = 2NO2


4NO2 + 2H2O + O2 = 4HNO3
Felhasználása:
- oxidálószer (fémek, szerves vegyületek)


- műtrágyagyártás


- festék-, gyógyszer- és robbanószergyártás

A salétromsav sói: nitrátok
- Mivel a szabályos háromszög alakú, síkszimmetrikus nitrátion jelentős stabilitással rendelkezik és nehezen polarizálható, ezért a nitrátok erősen ionos, stabil, vízben jól oldódó vegyületek. 

- A vízbe kerülő nitrátionok főként a csecsemők számára súlyosan mérgező hatásúak (fulladásos halált okozhatnak).

- Az alkálifém-nitrátok ásványi állapotban a természetben is megtalálhatók: NaNO3 (chilei salétrom), KNO3 (kálisalétrom), színtelen kristályos anyagok. Műtrágyaként és élelmiszerek tartósítására használják őket. 
· Ammónium-nitrát: NH4NO3
- színtelen, szilárd halmazállapotú, ionrácsos vegyület

- a pétisó hatóanyaga

- jó vízoldhatósága miatt túl sok pétisó alkalmazásakor a vegyület bekerülhet a természetes vizekbe és eutrofizációt okozhat.

· Ezüst-nitrát: AgNO3
- köznapi neve: lápisz, pokolkő
- színtelen, kristályos, ionrácsos anyag

- vizes oldatát a kémiai elemzésben elterjedten használják (az ezüstionok a legtöbb anionnal csapadékot alkotnak)

- a fehérjéket kicsapó, ugyanakkor fertőtlenítő hatása miatt vizes oldatát gyógyászatban (kisebb bőrkinövések, sebek „leégetésére”) használják. 
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