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1. МІСЦЕ ЗНАХОДЖЕННЯ В ПРИРОДІ

Оксиген — найпоширеніший хімічний елемент на Землі. Вміст його становить 47% за масою (здебільшого у формі оксидів), у повітрі (тропосфері) кисню (O2) — 20,93% за об'ємом, або 23% за масою. До складу води входить 88,8 м.% Оксигену, в морській воді — 85,7 м.%. 

Він знаходиться у воді, піску, глині, гірських породах та мінералах, ґрунтах та у клітинах усіх рослинних і тваринних організмів. Оксиген в цілому становить 30-85% маси тваринних і рослинних тканин. Він входить до складу білків, нуклеїнових кислот,жирів, вуглеводів. В організмі людини на вміст Оксигену припадає майже 65 %. Вільний кисень відіграє велику роль в біохімічних і фізіологічних процесах. Зелені рослини і деякі бактерії є джерелом кисню на Землі.

У природі виступає одночасно і як будівельник, і як руйнівник. Окиснюючи органічні речовини, кисень підтримує дихання. Енергія, що при цьому вивільнюється, забезпечує життєдіяльність організмів. Також за участю кисню постійно відбуваються й руйнівні процеси: іржавіння металів, тління й горіння речовин, гниття рослинних і тваринних решток.

У Всесвіті Оксиген третій за поширенням хімічний елемент після Гідрогену та Гелію.

Схема колообігу Оксигену
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Біогеохімічній цикл Оксигену

2. ІСТОРІЯ ВІДКРИТТЯ

Світовий пріоритет відкриття кисню належить Китаю. Китайський учений VIII ст. Мао-Хоа встановив наявність у складі повітря двох газів, один із яких мав властивість підтримувати дихання й горіння.

В Європі кисень відкрили майже через 1000 років одночасно два видатні хіміки другої половини XVIII ст. — швед Карл Шеєле у 1771 році  та англієць Джозеф Прістлі  у 1774 розкладом меркурій(ІІ) оксиду. Однак К. Шеєле опублікував своє відкриття пізніше. 

І все ж таки головні особи в історії відкриття кисню не К. Шеєле і не Дж. Прістлі. Вони справді відкрили новий газ — кисень, але до кінця своїх днів залишалися ревними захисниками помилкової теорії флогістону.
За уявленнями хіміків XVIII ст. флогістон — це невагома речовина — «вогняна матерія», яка нібито міститься в усіх речовинах, здатних горіти, і яка під час горіння вивітрюється.

Назву елементу Оксиген було дано французьким вченим Антуаном Лавуазьє. Згідно з його теорією Оксиген є основним функціональним компонентом кислот, у зв’язку з чим цей елемент здобув свою назву як “той, що народжує кислоти”. У 1775 році була створена киснева теорія горіння, яка спростувала теорію флогістону. 
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.    Джозеф Прістлі.                                      Карл Вільгельм Шеєле
3. СПОСОБИ ОДЕРЖАННЯ

В даний час кисень у промисловості одержують за рахунок поділу повітря при низьких температурах. Спочатку повітря стискають компресором, при цьому повітря розігрівається. Стиснутому газу дають остудитися до кімнатної температури, а потім забезпечують його вільне розширення. При розширенні температура газу різко знижується.

Охолоджене повітря, температура якого на кілька десятків градусів нижче температури навколишнього середовища, знову піддають стиску до 10-15 МПа. Потім знову відбирають теплоту, що виділилася. Через кілька циклів "стиск-розширення" температура падає нижче температури кипіння і кисню, і азоту. Утвориться рідке повітря, що потім піддають перегонці (дистиляції). Температура кипіння кисню (-182,9°C) більш ніж на 10 градусів вище, ніж температура кипіння азоту (-195,8°C). Тому з рідини азот випаровується першим, а в залишку накопичується кисень. За рахунок повільної (фракційної) дистиляції вдається одержати чистий кисень, у якому зміст домішки азоту складає менш 0,1 об'ємного відсотка.

Ще більш чистий кисень можна одержати при електролізі водяних розчинів лугів (NaOH чи KOH) чи солей кисневмісних кислот (звичайно використовують розчин сульфату натрію Na2SO4). 

У лабораторії невеликі кількості не дуже чистого кисню можна одержати при нагріванні перманганату калію KMn4:

2KMnО4= K2MnО4 + MnO2 + O2.

Більш чистий кисень одержують розкладанням пероксиду водню Н2O2 у присутності каталітичних кількостей твердого діоксида мангану MnO2:
2Н2O2 = 2 Н2O + O2.

Кисень утвориться при сильному (вище 600°C) прожарюванні нітрату натрію NaNO3:

2 NaNO3=2NaNO2 + O2.

При нагріванні деяких вищих оксидів:

4CrО3= 2Cr2O3 + 3O2;

2PbO2= 2PbО + O2;

3Mn2О7= 2Mn3O4 +O2.

Раніше кисень одержували розкладанням Бертолетової солі KClО3 у присутності каталітичних кількостей диоксида мангану MnО2:

2KCl3= 2KCl + 3O2.

Однак бертолетова сіль утворює вибухові суміші, тому її для одержання кисню в лабораторіях тепер не використовують. Зрозуміло, зараз нікому в голову не прийде використовувати для одержання кисню прожарювання оксиду ртуті Hg, тому що кисень, що утвориться в цій реакції, забруднений отрутними парами ртуті.

Джерелом кисню в космічних кораблях, підвідних човнах і т.п. замкнутих приміщеннях служить суміш пероксиду натрію Nа2O2 і супероксиду калію KO2. При взаємодії цих з'єднань з вуглекислим газом звільняється кисень:

2Nа2O2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + O2

4KO2+ 2C O2 = 2K2CO3 + 3 O2.

Якщо використовувати суміш Nа2O2 і KO2, узятих у молярному відношенні 1:1, то на кожен моль поглиненого з повітря вуглекислого газу буде виділятися 1 моль кисню, так що склад повітря не буде змінюватися за рахунок поглинання при подиху кисню і виділення CO2.


4. ФІЗИЧНІ ТА ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ

Кисень — безбарвний газ без запаху і смаку. При температурі —183° С він скрапляється у рідину голубуватого кольору, яка при —218,7° С замерзає в синю кристалічну масу. Розчинність кисню у воді невелика, при звичайній температурі становить всього 3,1 см³ в 100 г води. У продаж кисень поступає в сталевих балонах під тиском приблизно 150 атм.

Твердий кисень (температура плавлення -218,79 °C) існує у вигляді синіх кристалів. Відомі шість кристалічних фаз, з яких три існують при тиску в 1 атм.:

1. α-О2 — існує при температурі нижче 23,65 K; яскраво-сині кристали відносяться до моноклінної сингонії, параметри комірки a = 5,403 Å, b = 3,429 Å, c = 5,086 Å; β = 132,53 °.

2. β-О2 - існує в інтервалі температур від 23,65 до 43,65 К; блідо-сині кристали (при підвищенні тиску колір переходить в рожевий) мають ромбоедричну гратку, параметри комірки a = 4,21 Å, α = 46,25 °.

3. γ-О2 - існує при температурах від 43,65 до 54,21 К; блідо-сині кристали мають кубічну симетрію, з періодоми решітки a = 6,83 Å .

Оксиген належить до головної підгрупи шостої групи періодичної системи елементів. Його порядковий номер 8.

Молекула кисню складається з двох атомів. Хімічний зв'язок ковалентний. Спрощена структурна формула: O = O. Основний стан молекули кисню триплетний, тобто молекула кисню — дизамісник. Два електрони утворюють ковалентний зв'язок, два інші — антизв'язану пару. Цим пояснюється те, що молекулярний кисень парамагнетик.

Існує також високоенергетична синглетна форма молекули кисню.Вона дуже хімічно активна, і швидко реагує з органічними сполуками. Синглетний кисень утворюється в процесі фотосинтезу, та імунною системою. Він також виникає у тропосфері внаслідок фотолізу озону.

Маючи у зовнішній електронній оболонці шість електронів, атоми Оксигену енергійно приєднують від атомів інших елементів два електрони, яких їм бракує для завершення валентної оболонки, і перетворюються в негативні двовалентні йони:

O + 2e = O2-
При цьому Оксиген проявляє свої окиснювальні властивості. Серед усіх хімічних елементів він є одним з найсильніших окисників і поступається в цьому тільки перед фтором. Оксиген безпосередньо сполучається з усіма елементами, за винятком інертних газів, галогенів і благородних металів. Хімічна активність кисню зростає з підвищенням температури.

[image: image39.jpg]Ko1000ir enevMenTa - CyKynHicTb pouecis y npHpoi, mia yac
SIKHX ATOMH 200 HOHH eJIeMeHTA BHACIIIOK XiMiuHHX peakuiii
NePexoAsiTh Bil OJHHX PEYOBHH 10 iHIIHX

Cxema K0J1000iry Oxcureny



4Na + O2           2Na2O

Кисень добре розчинний в органічних розчинниках, поглинається тонкими порошками металів, вугілля. Утворює сполуки з усіма елементами, крім гелію, аргону і неону. На основі типів і властивостей кисневих сполук побудована класифікація неорганічних сполук. З металами й неметалами Оксиген утворює оксиди сполук, з лужними металами, крім літію, —пероксиди. Взаємодія речовин з Оксиген значно прискорюється при нагрівальній дії електричних розрядів, під тиском, при наявності каталізаторів  особливо води. В суміші з горючими газами й парою, з тонкими порошками багатьох металів й органічних речовин кисень-газ утворює вибухові суміші. Він легко окиснює органічні сполуки.

CH3CH2OH + 3O2  →    2CO2 + 3H2O

5. ЗАСТОСУВАННЯ ЕЛЕМЕНТУ ТА ЙОГО СПОЛУК

Застосування кисню в практичній діяльності людини надзвичайно різноманітне. Воно ґрунтується передусім на здатності кисню підтримувати горіння речовин, зокрема різних видів палива. Енергія, що при цьому вивільнюється, широко використовується у вигляді теплоти для обігрівання житлових і виробничих приміщень, для добування високих температур у різних виробничих процесах, для побутових потреб.
Кисень широко використовується для інтенсифікації металургійних процесів добування чавуну і сталі, в хімічній промисловості як окисник під час добування сульфатної і нітратної кислот. Його застосовують для добування вибухових речовин, у разі зварювання і різання металів.
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Киснем наповнюють балони спеціальних приладів, якими користуються льотчики під час висотних польотів, космонавти, пожежники, що виконують рятувальні роботи, водолази, які працюють під водою, тощо.
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Кисень широко застосовується в медицині. Кисневі подушки, кисневі палатки полегшують утруднене дихання. Кисневі коктейлі, пінки з настоїв трав дають значний лікувальний ефект.

         Значення кисню надзвичайно велике для всієї живої природи. Усім живим організмам кисень необхідний для дихання (окрім деяких мікроорганізмів). Людина в спокійному стані поглинає під час дихання приблизно 16 г кисню за годину, а при виконанні фізичної роботи поглинання кисню значно збільшується. Протягом доби через органи дихання людини проходить до 20 м3 повітря. Це означає, що за добу одна людина споживає понад 4 м3кисню. Разом з тим один легковий автомобіль за 1500 км пробігу витрачає річну норму кисню, необхідну людині. Отже, на різноманітну господарську діяльність і на саме життя на Землі з атмосфери витрачається величезна маса кисню
«Сульфур» 
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1. МІСЦЕ ЗНАХОДЖЕННЯ У ПРИРОДІ
Сульфур відноситься до найбільш поширених елементів і трапляється у природі як  у вільному (самородному) стані, так і у вигляді різних мінералів. З яких найважливішими є сульфіди і сульфати. З сульфідів особливе практичне значення мають мінерали пірит FeS2, ZnS – цинкова обманка, PbS – свинцевий блиск, сульфати – мірабіліт Na2SO4 . 10H2O, гіпс CaSO4 . 2H2O і інші. Крім того, 
сполуки Сульфуру містяться у вулканічних газах і водах деяких мінеральних джерел (Трускавець). Сульфур входить до складу білкових речовин, тобто міститься і в живих організмах.

Вміст Сульфуру в різних об’єктах біосфери складає: в гідросфері – 0,09%, літосфері – 0,06%, в атмосфері – 2,5. 10-6%.  Запаси сірки на планеті невичерпні. Сульфур відноситься до елементів, для яких характерним є повний кругообіг у природі між атмосферою, гідросферою та літосферою. 

Рослини одержують Сульфур із сульфатів, що знаходяться у ґрунті. Ці сульфати зазнають складних хімічних перетворень, внаслідок чого утворюються сірковмісні білки, які частково засвоюються тваринами. Після відмирання тваринних і рослинних організмів білкові речовини розкладаються, а Сульфур виділяється у вигляді сірководню (Н2S). Сірководень легко окиснюється до вільної сірки; цей процес відбувається на повітрі, але краще під впливом певного виду бактерій (тіобактерій):
2 H2S + O2 = 2 H2O + S + 531 кДж/моль.
Подальше окиснення сірки залежить від кисневих умов, в які сірка потрапляє. Якщо H2S виділяється у значних кількостях і тривалий час, то він охороняє сірку від дальшого окиснення і поступово утворюються її поклади (самородна сірка на Україні, Прикарпаття).

Надлишок кисню повітря окиснює сірку до сульфатної кислоти:
2S + 3 O2 + 2 H2O = 2 H2SO4 + 1050 кДж/моль.
Сульфатна кислота, яка утворюється, вступає у взаємодію із солями, що містяться в ґрунті, утворюючи сульфати.
Загальна кількість Сульфуру, який щорічно надходить в атмосферу з різних джерел, оцінюється в межах 200 – 385 млн. т. В океанах, морях і ґрунті в анаеробних умовах відбувається відновлення Сульфуру мікробами із сульфатів у Гідроген сульфід та інші газоподібні речовини.
У результаті виробничої та господарської діяльності людини до атмосфери потрапляє 100 млн т сульфурвмісних газоподібних сполук.

2. ЦІКАВЕ З ІСТОРІЇ ВІДКРИТТЯ

Сірка, яка широко поширена в природі в самородному стані, а також її сполуки, відомі людині з давніх часів. Згорання сірки та її сполук супроводжувалося виділенням газу з різким задушливим запахом. Цим газом є сірчистий газ. Сірка широко використовувалася жерцями, які проводили різні релігійні обряди і священні куріння. Сірку вважали продуктом підземних богів. Властивість сірки горіти використовувалася людиною для приготування горючих сумішей, які використовувалися у військових цілях, в першу чергу як запальна речовина, а також як отруйна речовина (сірчистий газ), що має смертельний вплив на організм людини. Вона входила до складу "грецького вогню", 
що викликав страх і жах у противника.
Китайці - винахідники пороху, застосовували сірку як складову частину димного пороху, використовували для різних піротехнічних цілей. До речі, Китай і зараз займає лідируюче місце в світі з виготовлення та використання піротехнічни
сумішей.

Такі властивості сірки, як горючість, легкість взаємодії з металами, стародавні вчені вважали "принципом горючості" і як складову частину різних руд. Ще Теофіл (близько XI ст.) описав випал мідної руди. У арабських алхіміків сірка вважалася обов'язковою частиною всіх металів. У більш пізній час даний принцип послужив основою теорії флогістону. Елементарна природа сірки була встановлена Лавуазьє при проведенні дослідів зі спалюванням сірки.
Коли європейці навчилися робити порох, до складу якого входила сірка, її потрібно було все більше і більше. З'явилася проблема у видобутку сірки та виділення її зі сполук. Були розроблені способи отримання сірки з піритів. Ще в давньоруській мові вживалося слово "сєра". «Сєрою» називали всі ганебні речовини. А походження Sulfur (лат.) не відоме. 

3.СПОСОБИ ОДЕРЖАННЯ

Сірку одержують з самородних руд, а також у вигляді побічного продукту при переробці поліметалічних руд, з сульфатів при їх комплексній переробці, з природних газів і горючих копалин при їх очищенні. Частка сірки отримана з сірководню зростає. Для відокремлення сірки від сторонніх домішок її виплавляють в автоклавах. Автоклави— це залізні циліндри, в які завантажують руду і нагрівають перегрітим водяним паром до 150°С під тиском 6 атм.. Розплавлена сірка стікає вниз, а пуста порода залишається. Виплавлена з руди сірка ще містить певну кількість домішок.

Цілком чисту сірку одержують перегонкою у спеціальних печах, сполучених з великими камерами. Пари сірки в холодній камері відразу переходять в твердий стан і осідають на стінках у вигляді дуже тонкого порошку ясно-жовтого кольору. Коли ж камера нагрівається до 120°С, то пари сірки перетворюються в рідину. Розплавлену сірку розливають у дерев'яні циліндричні форми, де вона і застигає. Таку сірку називають черенковою.
· Сірку добувають в самородному стані; також її добувають:
1) при неповному розкладанні сірководню:
[image: image1.jpg]



2) із сульфідів металів:
[image: image2.jpg]



3) в реакціях відновлення сірки із сульфур(IV) оксиду:
[image: image3.jpg]



[image: image4.jpg]80, +2H,8:

35+ 2H,0





· Одержання сульфур(IV) оксиду.
1) Випалювання мінералів, що містять сульфіди:
[image: image5.jpg]



[image: image6.jpg]4FeS, +110, = 2Fe,0, +850 x




2) Горіння сірки на повітрі: [image: image7.jpg]5+0, =80




3) Горіння сірководню в надлишку кисню: [image: image8.jpg]


.
4) Взаємодія міді з концентрованою сульфатною кислотою:
[image: image9.jpg]Cu+2H,80, ., =Cus0, +80, T +2H,0




5) Дія сульфатної кислоти на сульфіти:
[image: image10.jpg]Na,80, +H,80,.,, =Na, 80, +50, T+H,0




· Одержання сульфатної кислоти. Найбільше значення має контактний спосіб одержання сульфатної кислоти. Процес складається з трьох стадій.
1) Одержання сульфур(IV) оксиду. Сировиною є сульфурвмісні руди, сірка, сірководень:
[image: image11.jpg]4FaS, +110, = 2Fe 0, +850,



; [image: image12.jpg]


; [image: image13.jpg]2H,8+30,=2%0,+2H.0



.
2) Окиснення сульфур(IV) оксиду в сульфур(VI) оксид: [image: image14.jpg]


(реакція йде під тиском, при підвищеній температурі й у присутності каталізаторів).
3) Одержання сульфатної кислоти. При цьому сульфур(VI) оксид поглинають розведеною сульфатною кислотою, одержуючи олеум, який потім розбавляють до потрібної концентрації: [image: image15.jpg]


(або [image: image16.jpg]H80,-80,



).
4.ФІЗИКО-ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ

	Взаємодія з простими речовинами 

	Сірка, як окислювач 
	S 0 + 2e - = S -2 
При реакціях з металами, воднем, неметалами, які мають меншу електронегативність, ніж сірка: 
[image: image17.png]2Na+ 5 ——s Na,§



[image: image18.png]Mg+ 5 ——sMg§




[image: image19.png]IS+ 24— AL S,



[image: image20.png]Hy+5§——H,S




[image: image21.png]C+ 25— C8,



[image: image22.png]S+2P—ES5,





	Сірка, як відновник 
	[image: image23.png]0 +2
S-2 =S
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[image: image25.png]0 6
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	Реакції з киснем, галогенами 
	[image: image26.png]S+ Bry——> 5 Bry




[image: image27.png]5437, — 5F,




[image: image28.png]5+0,—50,




З киснем сірка утворює і двовалентний оксид - нестійке з'єднання, що розкладається і при кімнатній температурі: 2S + O 2 = 2SO 

	Взаємодія зі складними речовинами 

	З водою 
	Не взаємодіє 

	Взаємодія з кислотами-окисниками 
	[image: image42.jpg]'XeMa aneTHIeRO-KHCHE
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	З розчинами лугів 
	При нагріванні йде реакція диспропорціонування: 


	Вулканізація гуми 
	При вулканізації в природний каучук включається приблизно 3% сірки (утворюється гума) або 25 - 30% сірки (утворюється ебоніт). Поліпшення властивостей обумовлено утворенням великої кількості поперечних «зшивок» між ланцюгами і зменшенням числа подвійних С = С зв'язків, по яких проходить окислення природного каучуку.

• Гаряча вулканізація. Суміш з латексу, сірки та інших речовин (наповнювачі, барвники) нагрівають, одночасно формуючи з цієї суміші необхідні вироби.

• Холодна вулканізація. Сформований виріб з латексу тривалий час витримують в розчині сірки в сірковуглеці.





Отримання сірчаної кислоти контактним способом 

	Випалювання  піриту і отримання оксиду сірки (IV) 
	[image: image29.png]4FeS, +110, ——>2Fe,0,+850, T





	Окислення SO 2 в SO 3 в присутності каталізатора (V 2 O 5) 
	[image: image30.png]250, +0, —£8% 5250,





	Розчинення SО3 у сірчаної кислоти та отримання олеуму 
	H2SO4+nSO3=H2SO4×nSO3 
Олеум використовують для отримання сірчаної кислоти будь-якої концентрації, розбавляючи його у воді. Олеум перевозять в залізних цистернах. H2SO4 × nSO3 + nH2O = (n-l) H2SO4



Хімічні властивості сірчаної кислоти 

	Реакції розведеної сірчаної кислоти 

	З металами, що стоять у ряді напруг до водню 
	2Na + H2SO4 = Na2SO4 + Н2 
Zn + H2SO4 =ZnSO4+H2


	З оксидами металів 
	H2SO4 + MgO = MgSO4 + H2O 

	З солями слабших і більш летких кислот 
	H2SO4 + Na2CO3 = Na2SO4 + H2O + CO2 
H2SO4 + BaCl3 = BaSO4 + 2HCl

	З підставами 
	H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O 

	З аміаком 
	2NH 3 + H2SO4 = (NH4 )2SО4 

	Реакції концентрованої сірчаної кислоти 

	Взаємодія з неактивними металами 
	2H 2 SO 4 + 2Ag = Ag 2 SO 4 + SO + 2H 2 O 
H 2 SO 4 + Cu = CuSO 4 + SO 2 + 2H 2 O 
2H 2 SO 4 + Hg = HgSO 4 + SO 2 + 2H 2 O 
Слід пам'ятати, що, так як в концентрованої сірчаної кислоти окислювачем є аніон SO 4 2 -, а не катіон Н +, то водень не виділяється.

	Взаємодія з активними металами 
	Активні метали відновлюють сірчану кислоту до H 2 S: 4Mg + H 2 SO 4 = 4MgSO 4 + H 2 S + 4H 2 O

	Взаємодія з менш активними металами 
	Менш активні метали відновлюють сірчану кислоту до SO 2: 
2H 2 SO 4 + Zn = ZnSO 4 + SO 2 + 2H 2 O 
Залежно від концентрації можуть утворюватися й інші продукти реакції, наприклад: S або Н 2 S. 
4H 2 SO 4 + 3Zn = 3ZnSO 4 + S ¯ + 4H 2 O 
5H 2 SO 4 + 4Zn = 4ZnSO 4 + H 2 S + 4H 2 O

	Взаємодія з алюмінієм, хромом і залізом 
	На холоді з цими металами сірчана кислота не взаємодіє. При нагріванні йдуть такі реакції: 
[image: image31.png]15H,50, +841 —"—441,(S0, ), + 3H,8 T +12H,0




[image: image32.png]6 H,80,+2Cr—-—Cr,y(50,),+350, T +6 H,0




[image: image33.png]6 H,80, + 2Fe—"— Fe,(50,), +350, T +6H,0





	Взаємодія з неметалами 
	S + 2H 2 SO4 = 3SO 2 + 2H 2 O 
З + 2H 2 SO4 = 2SO2 + CO 2 + 2H 2 O 
2P + 5H2SO4 = 2H3PO4 + 5SO2 + 2H 2 O

	Окислення складних речовин 
	8HI+H2SO4=4I2¯+H2S+4H2O 
2HBr+H2SO4=Br2¯+SO2+2H2O 
3H2S+H2SO4=4S¯+4H2O 
H2SO4+nC12H22O11=12nC+H2SO4×11nH2O



5.ЗАСТОСУВАННЯ ЕЛЕМЕНТА ТА ЙОГО СПОЛУК

В НАРОДНОМУ ГОСПОДАРСТВІ

 Сірка широко застосовується у різних галузях народного господарства, переважно у хімічній промисловості для виробництва сірчаної кислоти H2SO4 (майже половина сірки, що добувається в світі), сірковуглецю CS2, деяких барвників, і інших хімічних продуктів. Значні кількості сірки споживає гумова промисловість для вулканізації каучуку, тобто для перетворення каучуку в гуму.

Сірку використовують у хімічній промисловості при виробництві фосфорної, соляної та інших кислот, в гумовій промисловості, виробництві барвників, димного пороху тощо. Самородну сірку використовують у сільському господарстві (інсектициди, мікродобрива, як дезинфекційний засіб у тваринництві).

Технічна сірка, що застосовується для виробництва сірчаної кислоти, повинна містити не менше 95% Сульфуру, Арсену і Селену не повинно бути зовсім, а вміст органічних речовин не повинен перевищувати 1%. Виробництво штучного волокна (віскози) в хімічній промисловості є іншим споживачем сірки. У сільському господарстві сірку застосовують як засіб боротьби з шкідниками, частково як добриво, для дезинфекції при лікуванні тварин. У паперовому виробництві сірку у вигляді SО2 використовують при обробці деревної маси (бісульфатний метод). Сірка використовується при вулканізації гуми, у скляній, шкіряній промисловості. Незначні кількості сірки високої чистоти використовуються в хіміко-фармацевтичній промисловості. Сірку використовують також для виробництва ультрамарину. Текстильна, харчова, крохмальна і патокова галузі промисловості застосовують сірку або її сполуки для вибілювання і прояснення, при консервації фруктів, в холодильній справі. 

Сірку використовують також у сірниковому виробництві, в піротехніці, у виробництві чорного пороху тощо. У медицині сірка йде для виготовлення сіркової мазі при лікуванні шкіряних хвороб. У сільському господарстві сірковий цвіт застосовують для боротьби з шкідниками бавовнику і виноградної лози.

6.ВПЛИВ ДІОКСИДУ СІРКИ НА ОРГАНІЗМ ЛЮДИНИ ТА НА НПС
Діоксид сірки, або сірчистий ангідрид(сірчистий газ). Сірка потрапляє в атмосферу в результаті багатьох природних процесів, у тому числі випари бризок морської води, розвівання сірковмісних ґрунтів в аридних районах, емісії газів при виверженнях вулканів і виділення біогенного сірководню.(Н2S). 

Найбільш широко поширене з'єднання сірки - сірчистий ангідрид(SO) - безбарвний газ, що утворюється при згоранні сірковмісних видів палива(в першу чергу вугілля і важких фракцій нафти), а також при різних виробничих процесах, наприклад плавці сульфідних руд. 

Сірчистий газ особливо шкідливий для дерев, він призводить до хлорозу(пожовтінню або знебарвленню листя) і карликовості. У людини цей газ дратує верхні дихальні шляхи, оскільки легко розчиняється в слизі гортані і трахеї. Постійна дія сірчистого газу може викликати захворювання дихальної системи, що нагадує бронхіт. Сам по собі цей газ не завдає істотного збитку здоров'ю населення, але в атмосфері реагує з водяною парою з утворенням вторинного забрудника - сірчаної кислоти(Н2SО4). 

Краплі кислоти переносяться на значні відстані і, потрапляючи в легені, сильно їх руйнують. Найбільш небезпечна форма забруднення повітря спостерігається при реакції сірчистого ангідриду із зваженими частками, що супроводжується утворенням солей сірчаної кислоти, які при диханні проникають в легені і там осідають. SO2 (діоксид сірки) - безбарвний газ з гострим запахом. Токсична дія може виявлятися вже в малих концентраціях (20-30 мг/м3 QUOTE 
 ) і створює неприємний смак у роті, дратує слизові оболонки очей і дихальних шляхів, знижує опірність до респіраторних захворювань. При впливі на організм подразнює верхні дихальні шляхи, викликаючи запалення слизових оболонок носоглотки, бронхів. Високі концентрації оксиду сірки в повітрі викликають у людини задишку, можуть призвести до утрати свідомості. При надані першої медичної допомоги, постраждалого слід винести на свіже повітря, інгаляція киснем, промивання очей і носоглотки 2% розчином питної соди. Для захисту від парів оксиду сірки використовуються промислові протигази марки "У". Дегазують (знезаражують) його лугами, аміаком, гашеним вапном. 

Поява SO2 в атмосфері пов'язана, головним чином, із процесами опалення і промисловим виробництвом. Частина сполук сірки виділяється при горінні органічних залишків у гірничорудних відвалах. 

Тому міста з розвинутою промисловістю найбільше піддаються такому забрудненню. Атоми кисню, що входять до складу молекул цього газу, мають високу реактивну здатність. Вони надають їм властивість легко вступати в хімічні реакції з молекулами, що утворюють структури клітин шкіри, і призводять, таким чином, до серйозних порушень у біохімічній рівновазі шкірного покриву. Двоокис сірки є причиною кислотних дощів. 

Важливою екологічною проблемою стало випадання кислотних дощів. Щорічно при спалюванні палива в атмосферу надходить до 15 млн. т двоокису сірки, який, сполучаючись з водою, утворює слабкий розчин сірчаної кислоти, що разом з дощем випадає на землю. Кислотні дощі негативно впливають на людей, врожай, споруди і т. ін. 

Ці дощі мають шкідливу дію на фактори навколишнього середовища: 

. врожайність багатьох с/г культур знижується на 3-8% внаслідок ушкодження листя кислотами; 

. кислі опади спричинюють вимивання з ґрунтів кальцію, калію та магнію, що веде до деградації флори і фауни; 

. деградують і гинуть ліси; 

. отруюється вода озер і ставків, у яких гине риба і численні види комах; 

. зникнення комах у водоймах призводить до щезання птахів і тварин, які ними живляться; 

. зникнення лісів у гірських районах зумовлює збільшення кількості гірських зсувів і селів; 

. різко прискорюється руйнування пам’ятників архітектури, житлових будинків; 

. вдихання людьми повітря, забрудненого кислотним туманом, спричинює захворювання дихальних шляхів, подразнення очей тощо. 

Схема ацетилено-кисневого пальника для зварювання металів.











