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       Тема: Оксиген
Оксиген – найпоширеніший елемент у природі. Входить до складу води, багатьох мінералів і гірських порід, а також органічних речовин і живих організмів. Половина маси земної кори припадає на Оксиген. Оксиген входить до складу двох простих речовин: кисню та озону. У атмосфері Землі міститься 23,1 % за масою Оксигену, що становить 20,9 % за об’ємом. Оксиген входить до складу величезної кількості складних речовин: оксидів, кислот, основ, солей. Найпоширенішою складною сполукою, до складу якої входить Оксиген, є вода. На Землі є величезні маси води у вигляді морів та океанів, що утворюють гідросферу Землі. Разом з розчиненими у воді речовинами гідросфера містить приблизно 86–89% атомів Оксигену за масою. Живі організми також містять велику кількість Оксигену. У складі вуглеводів, жирів та білків Оксиген складає приблизно 60 % маси тіла людини.

Молекула кисню О2 складається з двох атомів Оксигену. Відносна молекулярна маса о-два дорівнює тридцять два. Розглянемо фізичні властивості кисню. За стандартних умов кисень є безбарвним газом, без запаху та смаку, трохи важчий за повітря (середня відносна молекулярна маса повітря двадцять дев’ять). Кисень є малорозчинним у воді (в ста об’ємах води при температурі двадцять градусів за Цельсієм розчиняється три цілих одна десята об’єму кисню). При температурі –183 °С газоподібний кисень перетворюється в блакитну рідину, що виявляє магнітні властивості. Забарвлення рідкого кисню обумовлене взаємодією сусідніх молекул, і тому газоподібний кисень не має кольору. Магнітні властивості кисню (рідкий кисень можна притягнути магнітом) використовуються для визначення вмісту кисню в штучній атмосфері, наприклад, в інкубаторах для виходжування недоношених малят. У таких випадках вимірюють магнітні характеристики газової суміші та за результатами вимірювання обчислюють концентрацію кисню. Температура плавлення твердого кисню становить –218 °С.

Кисень
Кисень – безбарвний газ, без смаку і запаху, мало розчинний у воді (у 100 об’ємах води при 20оС розчиняється близько 3 об’ємів кисню), трохи важчий за повітря (с=1,43 г/л).

Кисень – активний неметал, сильний окисник. Лише у Флуору F сильніші окисні властивості.

взаємодіє з металами (за винятком золота, платини та платинових металів) з утворенням оксидів і пероксидів:

4Li + O2 = 2Li2O

2Mg + O2 = 2MgO

2Ca + O2 = 2CaO

3Fe + 2O2 = Fe3O4
взаємодіє з усіма неметалами (крім галогенів) з утворенням кислотних або несолетвірних оксидів:

S + O2 = SO2
4P + 5O2 = 2P2O5
2C + O2 = 2CO

взаємодіє із складними органічними та неорганічними речовинами з утворенням оксидів:

[image: image1.png]CHs +202=COz + 2H0
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	Взаємодія речовин з киснем, внаслідок якої виділяється багато тепла і світла, називається горінням.



	


а) у промисловості – електролізом води та рідкого повітря;

б) у лабораторних умовах:

розкладом калій перманганату за підвищеної температури:

[image: image2.png]2KMnOq = K;MnOq + MnO; + Oz




розкладом гідроген пероксиду за наявності каталізатора манган(ІV) оксиду:

[image: image3.png]2Hp0z MO 2Ha0 + Oaf




розкладом калій хлорату (бертолетової солі) під час нагрівання і за наявності каталізатора манган(ІV) оксиду:

[image: image4.png]2K CIO; M9 2KCl+ 30,1




розкладом нітратів лужних металів під час нагрівання:

[image: image5.png]2Nal O3 = 2Nal Oz + Oz




з пероксидів:

[image: image6.png]2Ba0z 1y 2BaO + O
2BaO; +2C0; = 2BaCOs + O3]





Використання кисню:
у медицині для підтримки процесів дихання (кисневі палатки, кисневі коктейлі і пінки);

для інтенсифікації технологічних процесів;

у металургії як окисник (кисневе дуття);

для полегшення дихання в особливих умовах, під час підземних і підводних робіт, висотних і космічних польотів (кисневі прилади);

як окисник ракетного палива.

 Озон
Молекула озону O3(OO2) складається з трьох атомів Оксигену і має кутову форму.
Озон – газ синього кольору із своєрідним різким запахом, розчинність у воді майже в 7 разів вища, ніж у кисню. Отруйний навіть у малих концентраціях.

Озон присутній в атмосфері Землі. Біля поверхні Землі озону мало. Його концентрація у повітрі коливається – вночі менша, вдень – більша. Влітку й навесні озону в повітрі у 3,5 рази більше, ніж узимку і восени. Над полярними частинами Землі вміст озону в повітрі вищий, ніж над екватором, в атмосфері міст – вищий, ніж у сільській місцевості. З віддаленням від поверхні Землі концентрація озону збільшується і досягає максимуму на висоті 20 - 25 км. Там утворюється так званий озоновий шар. Він забезпечує збереження життя на Землі, оскільки затримує найбільш згубну для живих організмів частину ультрафіолетової радіації Сонця, що спричинює онкологічні (ракові) захворювання. Крім того озон так само, як і вуглекислий газ, поглинає інфрачервоне випромінювання Землі і тим самим запобігає її охолодженню.

Озон – дуже сильний окисник. Він дуже активний. Це пояснюється тим, що озон – нестійка сполука, він легко розкладається з утворенням атомів Оксигену:

O3 = O2+O
2O = O2
Атоми Оксигену хімічно активніші за молекули кисню. Тому озон виявляє сильніші окисні властивості, ніж кисень

окиснює плюмбум сульфід, перетворюючи його на сульфат:

[image: image7.png]



витісняє йод із водного розчину йодидів – це якісна реакція на озон:
[image: image8.png]2KI+H;0+ O3 =2KOH+ Iz + O




У лабораторії озон добувають дією електричних розрядів на кисень у приладах, що називаються озонаторами:
[image: image9.png]30,=205, AH
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Використання озону ґрунтується на тому, що він – сильний окисник:

· для інтенсифікації технологічних процесів;

· очищення димових газів, промислових і побутових стоків (особливо від фенольних і ціанідних забруднень);

· дезинфекції питної води і повітря;

· для добування камфори, ваніліну шляхом окиснення вуглеводнів та іншої малоцінної сировини;

· для вибілювання тканин і мастил.

Ферум

За поширенням у природі Ферум посідає четверте місце після Оксигену, Силіцію, Алюмінію. Трапляється у вигляді різних сполук: оксидів, сульфідів, силікатів та ін. У вільному стані – тільки в метеоритах.

Основні мінерали, що містять Ферум:
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Фізіологічна дія. У рослин елемент Ферум входить до складу хлорофілу. В разі неcтачі Феруму рослини втрачають здатність асимілювати вуглекислий газ (карбон(IV) оксид). У тваринних організмах Ферум входить до складу гемоглобіну крові, який переносить кисень від органів дихання до різних тканин, а вуглекислий газ – від тканин до органів дихання. Ферум є складовою багатьох окисно-відновних ферментів, що забезпечують тканинне дихання. Сполуки Феруму накопичуються у печінці, кістковому мозку і селезінці. Ферум – необхідний елемент для кровотворення.

Залізо
Проста речовина, що складається з елемента Феруму, називається залізо.

Чисте залізо – сріблясто-білий блискучий метал, пластичний, відносно м’який, легко кується, прокатується, зварюється. Густина заліза r = 7,87 г/см3 температура плавлення tпл=1535oС
Має здатність намагнічуватися.

Залізо належить до металів середньої хімічної активності:

взаємодіє з киснем:

[image: image11.png]3Fe + 202 = Fe304(FeO - Fe203)
SanisHa ocania




під час нагрівання взаємодіє з іншими неметалами – хлором, сіркою, вуглецем, азотом:

[image: image12.png]2Fe +2Cl; = 2FeCly
Fe+5=FeS
3Fe+C =FesC
2Fe + N = 2Fell





у розжареному стані (понад 700ОС) взаємодіє з водою (водяною парою):

[image: image13.png]3Fe +4H;0 = FeOq + 4Ha]




На вологому повітрі та у воді, яка містить кисень, залізо зазнає корозії, воно іржавіє, вкриваючись жовто-бурою плівкою, яка переважно складається із ферум(ІІІ) гідроксиду, але плівка не захищає метал від подальшої корозії:

[image: image14.png]4Fel + 6H,0 + 305 = 4Fe(02H)3
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взаємодіє з хлоридною і розбавленою сульфатною кислотами:

[image: image15.png]Fe+2HCI=FeCh + Hpl
Fe +HS04 =FeS04 + Hal




Оксиди і гідроксиди Феруму
Ферум утворює три оксиди і два гідроксиди:
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Оксиди і гідроксиди Феруму обох ступенів окиснення мають амфотерні властивості. У сполук Феруму(ІІ) вони дуже слабко виражені, тому ферум(ІІ) оксид і ферум(ІІ) гідроксид виявляють переважно основні властивості:

FeO + 2HCl = FeCl2 + H2O

Fe(OH)2 + H2SO4 = FeSO4 + H2O

Ферум(ІІ) гідроксид утворюється внаслідок дії лугів на розчини солей Феруму(ІІ):

[image: image17.png]FeSO4 + 2NaOH

e(OH)z| + NagSO4




Саме так відбувається реакція без доступу повітря. У протилежному разі ферум(ІІ) гідроксид легко окиснюється до ферум(ІІІ) гідроксиду:

[image: image18.png]4Fe(OH)z + O3 + 2H0





Сполуки Феруму(ІІІ).
Оксид і гідроксид Феруму(ІІІ) мають більш виражені амфотерні властивості:

[image: image19.png]FepO3 + 6HCL = 2FeCls + 3H,0
2Fe(OH); + 3HzS04 = Fea(S0s)s + 6H,0
FeaO3 + 2MaOH = 2MaFeO; + HO - ennasnsen
Harpiit metadepat(ll)
FeaO3 + NapCOs = 2NaFeOy + COT
Fe(OH)s + KOH =KFeOy + 2H,0 - warpisaka
Kom




Посилення кислотних властивостей сполук Феруму(ІІІ) порівняно із сполуками Феруму(ІІ) пояснюється збільшенням ковалентності зв’язку Fe – O із підвищенням ступеня окиснення Феруму.

Ферум(ІІІ) оксид утворюється внаслідок дії лугів на розчини солей Феруму(ІІІ):

[image: image20.png]Fea(SOs)s + 6MaOH = 2Fe(OH)s| + 32804




Гідроксиди Феруму(ІІ) і (ІІІ) під час нагрівання розкладаються:

2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O

Fe(OH)2 = FeO + H2O

Подвійний (змішаний) оксид.

Під час взаємодії з кислотами утворює суміш двох солей – Феруму(ІІ) і Феруму(ІІІ):

Fe3O4 + 8HCl = 2FeCl3 + FeCl2 + 4H2O

Fe3O4 + 4H2SO4 = Fe2(SO4)3 + FeSO4 + 4H2O

Під час взаємодії з нітратною кислотою утворюється лише одна сіль – ферум(ІІІ) нітрат внаслідок окиснення сполук Феруму(ІІ) до сполук Феруму(ІІІ):
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Якісні реакції на солі Феруму(ІІ) і Феруму(ІІІ)
Реактивом на йони Феруму(ІІ) є червона кров’яна сіль K3[Fe(CN)6 ] - калій гексаціаноферат(ІІІ), яка під час взаємодії з солями Феруму(ІІ) дає осад синього кольору – турнбулеву синь:
[image: image22.png]3FeCly + 2K3[Fe(CN)s] = Fea[Fe(CNs | + 6K CL
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Реактивом на йони Феруму(ІІІ) є жовта кров’яна сіль K4[Fe(CN)6] - калій гексаціаноферат(ІІ), яка під час взаємодії з солями Феруму(ІІІ) дає осад синього кольору – берлінську лазур:
[image: image23.png]4FeCls + 3K4[Fe(CN)g] = Feq[Fe(CN)g]s| + 12KCl
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Іншим реактивом на йони Феруму(ІІІ) є амоній тіоціанат NH4SCN або калій тіоціанат KSCN. Утворюється сполука темно-червоного кольору:

[image: image24.png]FeCls + 3KSCN = Fe(SCN); + 3KCl
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ЗАВДАННЯ
1. Определите неизвестные вещества и напишите уравнения реакций, согласно которым можно осуществить следующие превращения:

[image: image25.emf]


2. Напишите шесть уравнений реакций между веществами из приведенного перечня: кислород, барий, азот и продукты их взаимодействия.

3. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осуществить следующие превращения:

[image: image26.emf]


4. Напишите уравнение трех реакций, при помощи которых можно получить гидроксид железа (ІІІ). Укажите условия, необходимые для протекания этих реакции.

5. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осуществить следующие превращения:

[image: image27.emf]


6. Напишите уравнения реакций, при помощи которых, имея только сульфат железа (ІІІ), магний, гидроксид калия и углерод, можно получить железо несколькими способами.

