Азот .
Историческая справка

Открытие азота принадлежит шотландскому ученому Даниэлю Резерфорду, который в 1772 г. опубликовал диссертацию «О так называемом фиксируемом и мефитическом воздухе». «Фиксируемый воздух» – это углекислый газ, он связывается щелочью, а «мефитический» – «нефиксируемый», или испорченный, воздух, он не поддерживает горение и дыхание – это азот.

Примерно в это же время азот получили Шееле, Пристли и Кавендиш, причем Кавендиш изучал этот газ раньше Резерфорда, но, как всегда, не спешил с публикацией своих результатов. Но все эти ученые имели смутное представление о природе открытого им вещества, они были сторонниками теории флогистона и связывали свойства азота со свойствами флогистона. Только Лавуазье убедил, что это простое вещество.

Термин «азот» употребляли еще алхимики, он означает «начало и конец всех начал». Лавуазье предложил название «азот» после того, как он получил не поддерживающую дыхание и горение часть воздуха; согласно Лавуазье, «азот» означает «безжизненный» (в переводе с греческого «а» – отрицание, «зоэ» – жизнь). Термин «азот» укрепился только в русском и французском языках. Латинское название – «нитрогениум» – «рождающий селитры».

	Характеристика азота
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	1. Расположен в 5 группе, в главной подгруппе.

2. На внешнем энергетичес-ком уровне -5 электронов, 2s22p3.
3. СО:  от -3 до +5.

4. Может быть окислителем и восстановителем.

Распространенность в природе

Основной компонент земной атмосферы(78 %)

Входит в состав белковых тел всех растительных и животных организмов. 

Из природных минералов промышленное значение имеют чилийская NaNO3 и индийская, или калийная, KNO3 селитры. 

Обнаружен в газовых туманностях и солнечной атмосфере, на планетах Уран и Нептун.
	При обычных условиях азот – бесцветный газ, без вкуса и запаха, абсолютно безвреден, немного легче воздуха, мало растворим в воде. Температура плавления -210 °С, температура кипения -196 °С.

Газообразный азот состоит из двухатомных молекул. :NN:
В молекуле имеются одна σ- и две π- связи.
Между атомами тройная (КНС) связь, вследствие этого молекула азота чрезвычайно прочная, энергия химической связи составляет 945 кДж/моль. Структура твердого азота построена из двухатомных молекул, связанных слабыми силами межмолекулярного взаимодействия.(МКР)

	Азот – типичный неметалл. Из-за наличия прочной тройной связи молекулярный азот малоактивен, а соединения азота термически малоустойчивы и относительно легко разлагаются при нагревании с образованием свободного азота.

Восстановитель N20 →2N+2
1. Взаимодействие с кислородом 
Только под действием электрического разряда азот реагирует с кислородом:      O2 + N2 = 2NO. (в природе - во время грозы)
Окислитель N20 → 2N-3
1. Взаимодействие с металлами 

При обычных условиях молекулярный азот реагирует лишь с некоторыми сильными  восстановителями, например, литием:                      6Li + N2 = 2Li3N.

Для образования нитрида магния из простых веществ требуется нагревание до 300 °С:    
3Mg + N2 = Mg3N2.

Нитриды активных металлов - ионные соединения, которые гидролизуются водой с образованием аммиака.

2. Взаимодействие с водородом 

протекает при температуре порядка 400 °С и давлении 200 атм в присутствии катализатора – металлического железа:

3H2 + N2 = 2NH3.

3. Взаимодействие с другими неметаллами 

При высоких температурах реагирует с другими неметаллами, например, с бором:

2B + N2 = 2BN.

Азот не взаимодействует: с водой, кислотами и щелочами, непосредственно не взаимодействует с галогенами и серой, но галогениды и сульфиды могут быть получены косвенным путем. 

	В лаборатории
1. Реакция внутримолекулярного окисления-восстановления при нагревании смеси растворов нитрита натрия и хлорида аммония при 80 °С: 

NaNO2 + NH4Cl = N2 + 2H2O + NaCl.

2. Твердый нитрит аммония разлагается с взрывом:

NH4NO2 = N2 + 2H2O.

3. Реакции окисления аммиака: 

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

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

4. Реакции взаимодействия металлов с азотной кислотой: 

12HNO3 (разб.) + 5Mg = N2 + 5Mg(NO3)2 + 6H2O.

5. Термическое разложение азида лития: 

2LiN3 = 3N2 + 2Li.

В промышленности
Чистый азот в промышленности наряду с кислородом и другими газами получают фракционной перегонкой жидкого воздуха. Этот процесс включает три стадии. На первой стадии из воздуха удаляют частицы пыли, пары воды и углекислый газ. Затем воздух сжижают, охлаждая его и сжимая до высоких давлений. На третьей стадии фракционной перегонкой жидкого воздуха разделяют азот, кислород и аргон. Первым отгоняется азот, затем кислород.
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Молекула полярная, имеет форму треугольной пирамиды с атомом азота в вершине, HNH = 107,3. Атом азота находится в sp3- гибридном состоянии; из четырех гибридных орбиталей азота три участвуют в образовании одинарных связей N–H, а четвертая связь занята неподеленной электронной парой. 
 
Поэтому молекула аммиака полярна и имеет ярко выраженный донорный характер.

	NH3 - бесцветный газ, запах резкий, удушливый, ядовит, легче воздуха. t кип.= -33,4C; tпл.= -78C.
Молекулы аммиака связаны слабыми водородными связями
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Благодаря водородным связям, аммиак имеет сравнительно высокие tкип. и tпл., а также высокую теплоту испарения, он легко сжимается.
Хорошо растворим в воде: в 1V Н2O растворяется 750V NH3 (при t=20C и p=1 атм).
Раствор аммиака в воде массовой долей NH3 25 % называется нашатырным спиртом. 
Аммиак легко сжижается при охлаждении и повышении давления. Жидкий аммиак обладает свойствами, похожими на свойства воды. Аммиак, как и вода, плохой проводник электрического тока и отличный полярный растворитель.
Натрий, калий, барий и кальций растворяются в аммиаке, образуя растворы голубого цвета, их можно извлечь из раствора, испарив аммиак. При длительном хранении образуются амиды металлов MNH2.
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Донорные свойства Образование ковалентной связи по донорно-акцепторному механизму. 
1. Раствор аммиака в воде (аммиачная вода, нашатырный спирт) имеет щелочную реакцию (лакмус – синий; фенолфталеин – малиновый) из-за образования гидроксида аммония.     NH3 + Н2O  NH4OH(NH3·H2O)  NH4+ + OH-
2. Реагирует с кислотами с образованием солей аммония.
NH3 + HCl = NH4Cl;    NH3 + H2O + CO2  NH4HCO3   

Окислительные свойства 

1.За счет ионов водорода аммиак может быть окислителем и вступать в реакции с сильными восстановителями, например, при взаимодействии с натрием образуется амид натрия:

2NH3 + 2Na = 2NH2Na + H2;

2.Другие металлы при взаимодействии с аммиаком образуют нитриды:        2NH3 + 3Mg = Mg3N2 + 3H2.

Восстановительные свойства (окисляется до N2+1O илиN+2O)
1. Разложение при нагревании      2N-3H3  t  N20 + 3H2
2. С кислородом горит зеленовато-желтым пламенем:

4N-3H3 + 3O2  2N20 + 6Н2O
3.Каталитическое окисление ( kat = Pt )
4N-3H3 + 5O2  4N+2O + 6Н2O
4. Восстановление оксидов некоторых металлов
3Cu+2O + 2N-3H3  3Cu0 + N20 + 3Н2O
5. Фтор мгновенно окисляет аммиак до трифторида:

2NH3 + 3F2 = 2NF3 + 3H2  

6. Хлор реагирует в зависимости от кислотности среды:

при рН=3:         2NH3 + 3Cl2 = 2NCl3 + 3H2 (трихлорид азота),

при рН = 5-6:    2NH3 + 2Cl2 = 2NНCl2 + 2H2 (дихлорамин),

при рН>8:          2NH3 + Cl2 = 2NН2Cl + H2 (хлорамин);

7. Бром окисляет аммиак до свободного азота:

8NH3 + 3Br2 = N2 + 6NH4Br.

Основные свойства 

Добавление аммиачного раствора к растворам солей металлов приводит к осаждению нерастворимых гидроксидов металлов:   AlCl3 + 3NH3·H2O = Al(OH)3↓ + 3NH4Cl.

Гидроксиды некоторых металлов растворяются в избытке аммиака и образуют комплексные соединения:

CuCl2 + 2NH3·H2O = Cu(OH)2 + 2NH4Cl;

Cu(OH)2 + 4NH3·H2O = [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O.
	В лаборатории
1. При нагревании соли аммония со щелочами: 

2NH4Cl + Ca(OH)2 = 2NH3 + CaCl2 + 2H2O.

2. Гидролиз нитридов металлов: 

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

В промышленности
3. Прямым синтезом из водорода и азота: 

3H2 + N2 = 2NH3,

катализатор – губчатое железо, с добавками Al2O3, K2O, CaO, MgO, SiO2 и др.; температура – 450–500 °С; давление – от 10 до 300 атм. 

За разработку метода синтеза аммиака из простых веществ Габеру в 1918 г. присуждена Нобелевская премия.
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	Продукты взаимодействия аммиака с кислотами – соли аммония (NH4)nAc – по многим свойствам похожи на соли щелочных металлов, особенно соли калия. Известны практически для всех кислот. 
Кристаллические вещества, хорошо растворимые в воде.

	1.Сильные электролиты (диссоциируют в водных растворах)
NH4Cl  NH4+ + Cl-  

2.Термически неустойчивы и при нагревании разлагаются:

а) соли кислот-неокислителей при нагревании распадаются на аммиак и воду, или, если кислота неустойчива, на ее ангидрид, аммиак и воду:          NH4Cl  t  NH3​ + HCl​
(NH4)2CO3 = CO2 + H2O + 2NH3;
б) соли кислот-окислителей претерпевают внутримолекулярное окисление-восстановление, например:

NH4NO3 = N2O + 2H2O                    при 240 °С,

NH4NO2 = N2 + 2H2O                       при 70 °С,

(NH4)2SO4 = NH4HSO4 + NH3          при 235 °С,

(NH4)2Cr2O7 = N2 + Cr2O3 + 4H2O   при 170 °С,

2NH4ClO3 = N2 + Cl2 + O2 + 4H2O   при 102 °С.

3.С кислотами и солями (реакция обмена)
a)               (NH4)2CO3 + 2НCl  2NH4Cl + Н2O + CO2​
     2NH4+ + CO32- + 2H+ + 2Cl-  2NH4+ + 2Cl- + Н2O + CO2​
                               CO32- + 2H+  Н2O + CO2​
 
б)                        (NH4)2SO4 + Ba(NO3)2  BaSO4 + 2NH4NO3
        2NH4+ + SO42- + Ba2+ + 2NO3-  BaSO4 + 2NH4+ + 2NO3-
                                    Ba2+ + SO42-  BaSO4
4.Соли аммония подвергаются гидролизу (как соль слабого основания и сильной кислоты) – среда кислая:                                                   

                        NH4Cl + Н2O  NH4OH + HCl
                          NH4+ + Н2O  NH4OH + H+  

Качественной реакцией на ион аммония NH4+ является взаимодействие солей с растворами щелочей при нагревании. При этом появляется запах аммиака и синее окрашивание влажной красной лакмусовой бумажки:

NH4Cl + NaOH  –t  NaCl + NH3​ + Н2O

	Аммиак (или гидроксид аммония) + кислота.
NH3 + HNO3  NH4NO3(нитрат аммония)
     2NH4OH + H2SO4  (NH4)2SO4+ 2Н2O
                                             (cульфат аммония)


Оксиды азота   Т.к. азот в соединениях с кислородом может проявлять степени окисления +1, +2, +3, +4, +5, то образует 5 оксидов:

	Признаки сравнения
	N2+1O
Оксид азота(I), закись азота, «веселящий газ»
	N+2O
Оксид азота(II), окись азота
	N2+3O3
Оксид азота(III), азотистый ангидрид
	N+4O2 (N2O4)
Оксид азота(IV), двуокись азота, диоксид азота, «бурый газ»
	N2+5O5
Оксид азота(V), азотный ангидрид

	Физические свойства
	Газ, бесцветный, без запаха, сладковатый на вкус, растворим в воде, tпл.=-91C, tкип.= -88,5С. При вдыхании вызывает судорожный смех. Анестезирующее средство.
	Газ, бесцветный, без запаха, без вкуса, плохо растворим в воде, tпл.= -164C, tкип.= -152С
	Крайне неустойчивое соединение и существует только при низких температу-рах, выше 0 °С оно разлагает-ся  на NO и NO2 

tпл.=-100 °С, tкип.= - 40 °С. В твердом и жидком состоя-нии окрашен в синий цвет. 
	NO2-бурый газ, запах резкий, удушливый, ядовит, 
tпл.= -11,2C, tкип.= 21С.
N2O4 – бесцветен. Твердый оксид азота (IV) бесцветен и состоит только из молекул N2O4.
	Кристаллическое вещество, летучее, неустойчивое. В течение нескольких часов распадается, при нагревании – со взрывом.

	
	
	1. Каталитическое окисление аммиака (промышленный сп.)
    4NH3 +5O2  4NO + 6H2O
2. В природе, во время грозы        

         N2 + O2 2NO
3.В лаборатории -действием на медь разбавленной азотной кислоты:

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

	Получение 
	При разложении нитрата аммония

NH4NO3 –t  N2O + 2Н2O

	
	1.При охлаждении до -36 °С смеси оксидов азота (II) и (IV):     NO2 + NO  N2O3 
2.При обезвоживании азотис-той кислоты: 

NaNO2 + H2SO4 = NaHSO4 + HNO2;  2HNO2 = N2O3 + H2O.
	1.В промышленности 
2NO + O2  2NO2
      2.  Cu + 4HNO3(конц.)  Cu(NO3)2 + 2NO2​ + 2H2O
3. При разл. нитратов
2Pb(NO3)2 =2PbO + 4NO2 + O2.
	1. При окислении оксида азота (IV) озоном:    

2NO2 + O3  N2O5 + O2
2. при пропускании азотной кислоты через P2O5 
2HNO3 + P2O5 2HPO3 +N2O5

	Химические свойства
	Несолеобразующий оксид

Не взаимодействует с водой. Проявляет окислительные свойства, в нем, как и в кислороде, вспыхивает тлеющая лучина и ярко горит сера.
1.Разлагается при 7000 C с выделением кислорода:
2N2+1O  –t  2N20 + O20
поэтому он поддерживает горение и является окислителем
       2.  С водородом:
N2+1O + H2  N20 + Н2O 3.При поджигании смеси оксида азота (I) и аммиака происходит взрыв:

3N2O + 2NH3 = 4N2 + 3H2O.

4. С сильными окислителями проявляет восстановитель-ные свойства:

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

Не взаимодействует с водой, кислотами.  Проявляет восстановительные свойства.
1. Легко окисляется O2
        2NO + O2  2NO2
2.Взаимодействует с перман-ганатом калия в кислой среде:

5NO + 3KMnO4 + 2H2SO4 = 2MnSO4 + 3KNO3 +Mn(NO3)2 + 2H2O.
С хорошими восстановителя-ми проявляет окислительные свойства, и восстанавливает-ся до азота:

3. Реагирует с сернистым газом:
2N+2O + 2S+4O2  2S+6O3 +N20
4.Окисляет угарный газ в углекислый:

     2NO + 2CO = 2CO2 + N2 

5. С расплавленной щелочью диспропорционирует:                 6NO + 4KOH = N2 + 4KNO2 + 2H2O.
	
	Кислотный оксид

Проявляет все свойства кислотных оксидов. «двойной оксид»
1. с водой диспропорционирует                                                      а)2NO2 + H2O  HNO3 + HNO2
б) При температуре выше 0 °С реакция протекает по другому:

3NO2 + H2O = 2HNO3 + NO.

в) в присутсвии кислорода

4NO2 + 2H2O + O2  4HNO3
2. со щелочами                                         2NO2 + 2NaOH  NaNO2 + NaNO3 + H2O

3.Диоксид азота – сильный окислитель, в его атмосфере горят углерод и сера:

С + 2NO2 = CO2 + 2NO;

S + 2NO2 = SO2 + 2NO.


	Кислотный оксид

Проявляет все свойства кислотных оксидов.

1.Разложение:

2N2O5 = 4NO2 + O2.

2.При растворении в воде образует азотную кислоту:

N2O5 + H2O = 2HNO3.

3.Является сильным окислителем:

      N2O5 + I2 = I2O5 + N2.



	
	
	
	3.При взаимодействии 50 %-ной азотной кислоты с оксидом мышьяка (III) при низкой температуре: 

2HNO3 + As2O3 + 2H2O = 2H2AsO4 + N2O3.
	
	

	
	
	
	Кислотый оксид

Проявляет все свойства кислотных оксидов.

1.Взаимодействует со щелочами, соли азотистой кислоты-нитриты:
N2O3 + 2NaOH 2NaNO2 + H2O               (нитрит натрия) 

2.взаимодействует с водой 

N2O3 + H2O = 2HNO2
N2O3 соответствует азотистой кислоте (HNO2) 
	
	

	Физические свойства
	Химические свойства
	Получение.

	HNO2      Азотистая кислота
H–O–N=O
в чистом виде не выделена, существует только в разбавленных водных растворах, в растворе имеет голубую окраску, устойчива при 0 °С


	Является слабой кислотой.

1.Разложение при нагревании 

                        3HNO2 = HNO3 + 2NO + H2O.

2.Взаимодействие с основаниями 

                          HNO2 + NaOH = NaNO2 + H2O.

3.Окислительные свойства 

Слабый окислитель (окислительные свойства проявляет только в реакциях с сильными восстановителями):

                          2НNO2 + 2KI + H2SO4 = K2SO4 + I2 + 2NO + 2H2O.

4.Восстановительные свойства 

Сильный восстановитель:

                         HNO2 + Cl2 + H2O = HNO3 + 2HCl.
	1. Получается на холоде из растворов солей:       

              AgNO2 + HCl = AgCl + HNO2.



	HNO3  Азотная кислота
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Азотная кислота – летучая, бесцветная жидкость, неограниченно растворимая в воде, имеет резкий запах, Тпл = -41 °C; Ткип = 82,6 °С, ρ = 1,52 г/см3. При её переливании образуется туман, состоящий из мельчайших частичек азотной кислоты, поэтому чистую азотную кислоту называют дымящей.


	Сильная кислота

1.Диссоциирует в водном растворе практически нацело:    HNO3 = H+ + NO3-.

2.Взаимодействует с основными оксидами:

CuO + 2HNO3 = Cu(NO3)2 + H2O.

3.Взаимодействует с основаниями:

HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O.

4.Вытесняет слабые кислоты из их солей:

2HNO3 + Na2CO3 = 2NaNO3 + H2O + CO2.
Сильный окислитель. 

5.На свету разлагается и приобретает бурую окраску за счет растворения оксида азота (IV):    4HNO3 = 4NO2 + 2H2O + O2.

6.При взаимодействии с металлами никогда не выделяется водород. . В качестве окислителя выступает азот в СО +5, а не водород. В результате реакций образуется продукт восстановления нитрат-иона, соль и вода. Глубина восстановления нитрат-иона зависит от концентрации кислоты, активности металла. Чем активнее металл, тем глубже он восстанавливает нитрат-ион.

Массовая доля кислоты

Природа Ме

60%≥,

концентрир

30-50% средней конц

3-20% разбавленная

<2-3% очень разбавленная

Активн.Ме (до Н2) 

Соль + вода+ NO2
Соль + вода+ NO с примес. N2O, N2 

Соль + вода+ N2O; N2

Соль + вода+ NH4NO3 с прим. N2,N2O

Неактивн  Ме (после Н2)

Соль + вода+ NO2
Соль + вода+ NO
Не реагируют при обычных условиях

а)    Cu + 4HNO3 (конц.) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O
б)   3Cu + 8HNO3 (разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
в) 4Mg + 10HNO3 (разб.) = 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O

г) 4Zn + 10HNO3 (оч.разб.) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2
7.Концентр. HNO3 пассивирует (без нагревания): Fe, Al, Cr, Au, Pt,:                                                                    

                     2Al + 6HNO3(к) → Al2O3+3H2O+6NO2↑
при t взаимодействует как обычно.
	8.Окисляет неМе до соответствующих кислот: 

                  S0 + 6HNO3(конц)  H2S+6O4 + 6NO2 + 2H2O B0 + 3HNO3  H3B+3O3 + 3NO2
3P0 + 5HNO3 + 2H2O  5NO + 3H3P+5O4
9. Окисляет сложные вещества 

6HI + 2HNO3 = 3I2 + 2NO + 4H2O;

FeS + 12HNO3 = Fe(NO3)3 + H2SO4 + 9NO2 + 5H2O.

10.Окрашивает белки в оранжево-желтый цвет (при попадании на кожу рук – "ксантопротеиновая реакция"). 

11.Окислительные свойства «царской водки» 

Смесь концентрированных азотной и соляной кислот в объемном соотношении 1 : 3 обладает еще большей окислительной активностью, они могут растворять даже золото и платину:

HNO3 + 4HCl + Au = H[AuCl4] + NO + 2H2O;

4HNO3 + 18HCl + Pt = 3H2[PtCl6] + 4NO + 8H2O.

Получение 

В лаборатории получают действием на твердый нитрат калия концентрированной серной кислоты:

KNO3 + H2SO4(конц) = KHSO4 + HNO3,

В промышленности получают каталитическим окислением аммиака кислородом воздуха на платиновом катализаторе.     Процесс осуществляется в три этапа:

1.Окисление аммиака на платиновом катализаторе до NO при 500 °С:   4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O.

2.Окисление кислородом воздуха NO до NO2: 

2NO + O2 = 2NO2.

3.Поглощение NO2 водой в присутствии избытка кислорода : 4NO2 + О2 + 2H2O = 4HNO3.


Соли 
	Физические свойства
	Химические свойства
	Получение.

	Соли азотистой кислоты - нитриты. Нитриты щелочных, щелочно-земельных металлов и аммония – бесцветные или желтоватые кристаллические вещества, хорошо растворимые в воде и плавящиеся без разложения.
	При нагревании плавятся без разложения только нитриты щелочных металлов, нитриты остальных металлов разлагаются. Нитриты переходных металлов в воде малорастворимы, а при нагревании легко разлагаются.

                     4NaNO2 → 2Na2O + 4NO + O2
NH4NO2 = N2 + 2H2O.

Характерные особенности нитритов связаны с их термической нестойкостью и способностью нитрит-иона быть как окислителем, так и восстановителем, в зависимости от среды и природы реагентов. В нейтральной среде нитриты обычно восстанавливаются до NO, в кислой окисляются до нитратов.
	Получаются при пропускании через щелочь смеси оксидов азота (II) и (IV) 

NO + NO2 + 2NaOH = 2NaNO2 + Н2О,
 а также при восстановлении нитратов углем или металлами.

	Соли азотной кислоты – нитраты. В основном белые кристаллические вещества, хорошо растворимые в воде.
	Проявляют все свойства солей: 

1. Взаимодействие соли с металлами 

2AgNO3 + Ca = Ca(NO3)2 + 2Ag.

2.Взаимодействие солей с основаниями 

Cu(NO3)2 + 2KOH = Cu(OH)2↓+ 2KNO3.

3.Взаимодействие двух солей 

AgNO3 + NaCl = AgCl↓ + NaNO3.

4.Взаимодействие солей с кислотами 
                    KNO3 + H2SO4(конц) = KHSO4 + HNO3,
5.Термическое разложение солей 

Нитраты щелочных и щелочно-земельных металлов плавятся без разложения, при более высокой температуре разлагаются.

а)  Нитраты щелочных металлов разлагаются до нитритов:

2KNO3 = 2KNO2 + O2.

б) Нитраты менее активных металлов (от щелочноземельных до меди) разлагаются до оксидов:

2Mg(NO3)2 = 2MgO + 4NO2 + O2;

2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2.
в) Нитраты наименее активных металлов разлагаются до металлов:

Hg(NO3)2 = Hg + 2NO2 + O2;

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2.

г) Нитрат аммония разлагается до N2O:

NH4NO3 = N2O + 2H2O.

В твердом виде все нитраты – сильные окислители, входящие в состав многих пиротехнических смесей, самая известная из них – черный порох:     2KNO3 + 3C + S = N2 + 3CO2 + K2S.

В растворе нитраты практически не проявляют окислительных свойств. 

6.Качественная реакция на нитрат-ион: реакция с концентрированной серной кислотой в присутствии меди- выделяется бурый газ: 
                   KNO3 + H2SO4(конц) = KHSO4 + HNO3(конц)

                     Cu + 4HNO3 (конц.) = Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O
	Получаются при взаимодействии азотной кислоты с металлами, их оксидами или солями.


