ЕЛЕМЕНТИ ОТ 1s-AO 

Натрий

Натрият (Na) е алкален метал с кристален строеж, с пореден номер 11 и принадлежи на 1А група отПериодична система на елементите. Той е мек, пластичен и с метален блясък, по-лек от водата. Предизвиква тежки химически изгаряния при допир. Проявява постоянна първа Валентност, а стойността на електроотрицателността му е 1,01. Температурата му на топене е 98,8 °C, а на кипене - 882 °C. Притежава 13 изотопа, от които стабилен е само 23Na, а радиоактивни са 22Na и 24Na. Натрият не се среща свободно в природата, защото е силно активен и взаимодейства с много други елементи и съединения. Той дори се самозапалва при допир с въздух, затова се съхранява в керосин. Активността му се дължи на това, че изключително лесно отдава електрони и се превръща в положителен йон. Натрият се използва при синтеза на различни вещества като каучук, багрилото индиго, витамин B12. Приложението му в атомните централи е свързано с добрата му топлопроводност. Използва се и при производството на луминесцентни лампи.

Съединенията на натрия се използват от дълбока древност, но поради голямата му активност е изолиран чак през 1807 от Хъмфри Дейви чрез електролиза на натриева основа.

Пълна елекронна конфигурация на натрия 
s2 2s2 2p6 3s1

Взаимодействие с водород
При взаимодействие с водород натрият образува хидрид с йоннокристален строеж:

2Na + H2 → 2NaH

Взаимодействие с кислород
Натрият реагира с кислород на студено и образува динатриев оксид:

4Na + O2 → 2Na2O

При горене на натрий в кислородна среда се образува натриев пероксид:

2Na + O2 → Na2O2
Тук натрият запазва своята постоянна първа валентност, защото двата кислородни атома имат връзка помежду си.

Взаимодействие с неметали 
Натрият гори и в хлорна среда и образува натриев хлорид:

2Na + Cl2 →2NaCl

Освен с хлора натрият взаимодейства и с друг неметал — сярата:

2Na + S → Na2S

Натрият реагира бурно с водата и отделя голямо количество топлина, при което образува натриев хидроксид. Ако в чаша вода добавим няколко капки фенолфталеин (като индикатор) и пуснем вътре малко парченце натрий, то започва хаотично да се движи над повърхността, направлявано от отделящия се водород. Пътят на парченцето натрий се оцветява в малиновочервено заради основния характер на натриевата основа и прибавения фенолфталеин:

2Na + 2H2O → 2NaOH + H2
С киселините натрият също реагира активно.

а) При реагирането на натрий със солна киселина се получава натриев хлорид:

2Na + 2HCl → 2NaCl + H2
б) При взаимодействие на натрий със сярна киселина се получава динатриев сулфат:

2Na + H2SO4 →Na2SO4+ H2
Натриевите йони активно участват в минералния обмен на организма на човека и животните.

Биологична роля 
Натрият заедно с калият регулират кръвното налягане. Той участва и в контрола на работа на нервната система и мускулите. Рядко се наблюдава дефицит в организма, тъй като е наличен в много храни.
Хранителни източници 
Солта е основният източник на натрий. Всички солени храни набавят натрий, например пастърма, сушени домати (консервирани), маслини и др.
Калий

Калият е химичен елемент с пореден атомен номер 19 и атомна маса 39. Означава се с "К". Намира се в Iа група и 4 период на периодичната система.Калиевият атом съдържа 1 електрон в най-външния си електронен слой. Той е сребърнобял мек метал и може да се реже. При обикновени условия е в твърдо агрегатно състояние. Калият е електро- и топлопроводим. Неговата кристална структура е обемноцентрирана кубична. Реагира бурно с водата и бързо се окислява, затова трябва да се съхранява в петрол. Той гори в кислородна среда и съединенията му се оцветяват във виолетово. Поради силната си реактивност намира приложение като редуктор. Калиевите съединения се използват като торове, а калиевата основа — като електролит. Калият е необходим за човешкия метаболизъм.

Химични свойства
алият реагира бурно с водата, за да се получи калиева основа. Реакцията е силно екзотермична.

2К + 2Н2O → 2KOH + H2
Взаимодействието с водорода постига калиев хидрид:

2К + H2 → 2KH

Калият се окислява от кислорода във въздуха - отрязано парченце калий бързо потъмнява. Причината е, че повърхността на метала се покрива със слой от калиев супероксид.

К + O2 → KO2
С неметалите калият образува соли: халогениди, халкогениди.

2К + S → K2S

2K + Cl2 → 2KCl

Употреба 
· в медицината

· в аграрно стопанската промишленост и др..

Физични константи 
а)температура на топене:63,6°C

б)температура на кипене:760°C

в)плътност:0,86g/sm³

Значение в медицината
В медицината е известен като минерала за сърцето. Заедно с натрия (Na) регулира водното равновесие в организма; ако натрий-калиевият баланс бива разрушен, то страдат функциите на нервите и мускулите. Калиев дефицит може да бъде предизвикан както от умствен, така и от физически стрес. Препоръчителна дневна доза е около 4700мг. Калият спомага за яснотата на мислене като доставя кислород до мозъка, помага за изхвърлянето на отпадъците от организма. Помага при лечение на алергии. Спомага за правилната функция на бъбреците.

Болести при недостиг: хипокалемия, едем.

При поглъщане на над 18 г. калий има опасност от отравяне!

Калият бързо се окислява и се унищожава лесно от: Кафе, Захар, Диуретици
Хранителни източници
Богати на калий са цитрусовите плодове и сушените плодове - кайсии, праскови, смокини. Също домати, авокадо, спанак, банани, пъпеш, джоджен,картофи и дp.

ЕЛЕМЕНТИ ОТ 2s-АО
Магнезий

Магнезият е химичен елемент, алкалоземен метал. Химичният елемент е от 2"а" група с означение Mg, пореден номер 12 и атомна маса (24,3050).
Приложение
Изключително важен елемент за фотосинтезата при растенията, тъй като влиза в структурата намолекулата на хлорофила. При човека магнезият е нужен за енергопроизвеждането в клетките и ускоряваметаболизма.

Магнезият е важен елемент за много от функциите в организма. Неговата основна роля обаче е да се грижи за равновесието на нервната и мускулната системи. За да избегнете умората и стреса, не трябва да лишавате тялото си от магнезий.

Общо, в тялото има около 25 грама от този елемент. 60% от тях са в костите, една четвърт- в мускулите. Останалото се разпределя по равно в мозъка и другите ключови органи като сърцето, черния дроб ибъбреците.

Магнезият помага при разпределянето на сигналите на нервните клетки, при производството на протеинии за регулиране на сърдечния ритъм.

Освен това магнезият регулира работата на стомашно-чревния тракт и именно по тази причина се препоръчва магнезий за бебета, които страдат от колики.

Други хора, които се нуждаят от повече магнезий, са бременните жени, кърмачките и възрастните хора. При физическа активност също трябва да се приема достатъчно магнезий, защото при потенето се отделя значително количество от него.

Тъй като тялото няма запаси от магнезий, трябва ежедневно да се приемат храни, богати на това вещество.

Повечето растения, включително и ядките, съдържат магнезий. Зърнените храни, зеленчуците и сушенитеплодове също дават достатъчно от това вещество.

Ежедневно трябва да се консумират зърнени храни и 4-5 плода. За да набавите необходимото седмично количество магнезий е достатъчно да добавите към менюто си два пъти седмично сурови зеленчуци и парче черен шоколад.

Хранителни източници 
Богати на магнезий са зърнените храни - оризови, пшеничени и ръжени трици, брашно от елда, див ориз, булгур. Също пълнозърнестите спагети. В сушените плодове има изобилие от магнезий, а от пресните първенци са следните: авокадо, банан, киви, къпини и малини. От зеленчуците добри източници са зеленолистните - лапад, лозови листа, спанак, листа от цвекло, рукола и др. Шоколадът за готвене и тъмният шоколад са много богати. Тиквените семки, лененото семе, слънчогледът и сусамът съдържат магнезий в голямо количество.
Калций

Калций е химичен елемент със символ Ca и номер 20 в Периодична система на елементите със сребрист, а в много чисто състояние и златисто жълт цвят.
История 
Получен е за първи път през 1808 г. от английския учен сър Хъмфри Дейви чрез електролиза на стопилка на смес от калциев /CaO/ и живачен /HgO/ оксид.
Свойства 
Физични свойства
Простите вещества от IIA група са метали с кристален строеж и метален блясък. Те са електро- итоплопроводими. Калцият е пластичен и по-лек от берилия и магнезия. Има силен метален блясък и е със сребристобял цвят.
Химични свойства
Простите вещества на елементите от IIA група са метали и проявяват общите за металите химични свойства.

Взаимодействие с кислород:

2Ca + O2 → 2CaO
Взаимодействие с водород:

Ca + H2 → CaH2
Взаимодействие с вода:

Ca + 2H2O → Ca(OH)2+H2
Получава се калциев дихидроксид (калциева основа или гасена вар)

CaO + H2O → Ca(OH)2 + H
реакцията се нарича гасене на вар

Взаимодействие с киселини:

Ca + 2HCl → CaCl2 + H2
Употреба
Поради голямата му активност използването на калция като метал е ограничено. В металургията се използва като редуктор при получаване на някои редки и скъпи метали. За тази цел съответното съединение на метала (флуорид, хлорид и др.) се загрява с калций, при което калцият измества метала от неговото съединение. Получават се високотопими метали като титан, цирконий, уран и др. По-ограничено е приложението на калция за производство на сплави. Използва се в техниката като добавка към оловото за получаване на нискотопими сплави. Напр. плочите на оловните акумулатори се изработват от олово с добавка на калций. Тази сплав е с по-голяма трайност.

Много по-широко и разнообразно е приложението на съединенията на калция в различните клонове на промишлеността и техниката. Негасената вар е калциев оксид - CaO. Големи количества от калциев оксид се използват в захарната индустрия за пречистване на захарните разтвори. Една от изходните суровини за производство на стъкло също е калциевият оксид. От калциев оксид и въглерод се получава калциев карбид, необходим за получаване на ацетилен. В кожарската индустрия негасената вар се използва за обезкосмяване на кожите за обущарската промишленост. От него, посредством вода, се получава гасена вар. Калциев сулфат се използва като строителен материал.

Функции в човешкия организъм 
Най–важните функции на калция в човешкия организъм са свързани с кръвосъсирването, провеждането на нервни импулси, мускулните съкращения, изграждането на костната тъкан. Функции:


Основната функция на калция е структурна. Скелетът на зрял мъж съдържа около 1.2 кг калций. Има непрекъснато движение на калций между скелета и кръвта и останалите части на тялото. Това е прецизно контролирано от хормоните.Калцият също играе роля и в клетъчната биология. Калцият може да се свърже с широк кръг от протеини променяйки тяхната биологична активност. Това е важно в пренасянето на нервни импулси и мускулното свиване. Калцият също е необходим за съсирването на кръвта, активирайки съсирващи фактори.

Витамин Д е необходим за абсорбацията на хранителния калций и по този начин калциевия недостатък може да бъде свързан с рахита при децата. При възрастните калциевия недостатък може да доведе до остеомалация (омекване на костите). Това може да бъде свързано с повторна бременност с проточило се кърмене.

Остеопорозата може да се дължи на калциев недостатък. Това включва загуба на калций от костите и разредяване на плътността на костите. Това е причината костите да бъдат крехки и предразположени към счупване. Намаляването на костите се случва с годините на всички индивиди. Това обикновено се случва след 35-40 години и включва намаляване на скелета. Загубата на кости е най-голяма при жените по време на менопауза. Това води до редуциране на нивата на хормоните, oestrogen. След менопаузата жените са особено рискови за остеопорозата.

Някои изследвания показват, че вегетарианските жени са по-малко изложени на риск от остеопороза отколкото всеядните. Това се смята, че се дължи на животинския протеин, увеличаващ загубата на калций от костите. Въпреки че други изследвания не откриват разлика между вегетарианки и всеядни.

Рискът от остеопороза може да бъде различен от фактори различни от диетата. Намаляването на упражненията, тегло по-ниско от нормалното, пушенето и алкохола могат да увеличат риска.

Ниското ниво на калций в кръвта и тъканите може да доведе до hypocalcaemia. Това включва усещания за изтръпване и вкочаненост и мускулни потрепвания. В по-тежки случаи може да доведе и до мускулни спазми. Това се нарича tetany. Това е по-вероятно да се дължи на хормонален дисбаланс в регулирането на калция отколкото на хранителен недостиг.

Излишък на калций в кръвта може да причини гадене, повръщане и калциево утаяване в сърцето и бъбреците. Това обикновено произлиза от излишно предозиране с витамин Д и може да бъде фатално за бебета.

Хранителни източници 
Калцият се намира в широк кръг от храни. Млечни продукти, зелено-листни зеленчуци, ядки и семена (бадеми,бразилски орехи, сусам), тофу и сушени плодове са всички добри източници на калций за вегетарианците. По-голяма част от брашната са обогатени с калциев карбонат, а и зърнените храни също са добър източник. Твърдата вода също може да съдържа калций. Месото е много беден източник на калций.


От млечните продукти с най-високо съдържание на калций са суроватката, козето сирене и кашкавалът. Лозовите листа и къдравото зеле са сред първите по съдържание измежду зеленчуците. Овесените ядки, царевичното брашно и пшеничените трици са добър източник на калций. От сушените плодове богати на калций са сушените смокини, стафидите, фурмите. От бобените култури най-напред са соята, соевото брашно и бобът. Рекордьор по съдържание на калций от ядките е сусамът, следван от бадемите и лененото семе.


Калциевият баланс може да бъде засегнат от широк кръг различни фактори. Витамин Д е незаменим за абсорбацията на калция от стомаха. Това е така, защото калцият се пренася в тялото от специален протеин, който изисква витамин Д за синтезирането му.


Количеството на веществата може да възпрепятства абсорбацията на калция. Phytic киселина, намираща се в триците, пълнозърнестите и суровите зеленчуци са едни от тези. Uronic киселина, част от хранителните влакна, и oxalic киселина, откривана в известни плодове и зеленчуци може също bind calcium. Въпреки, че диетите, обикновено наситени с тези киселини, не се смята да имат значителен ефект за калциевото абсорбиране. Наситените мазнини могат също да намалят абсорбацията.


Калция се изхвърля чрез изпражненията, урината и потта. Загубата е приблизително равна на дажбата за възрастни. Калциевата загуба се намалява ако приемането му намалее. Приспособяването към увеличения и намаления калций става с храненето. Намаленото приемане води до увеличение на способността за абсорбация. При бебетата и децата калция се задържа за растежа на костите. Калция също така се губи чрез кърменето.

Елементи от р-АО 

Въглерод

Въглеродът (на латински: Carboneum, химичен символ С) е химичен елемент от 4А (или 14) група, 2период. Има пореден номер 6 и атомна маса 12,0107u (средно).

Като член на група 14 от Периодичната система на елементите, той е неметал и тетравалентен, като неговите четири електрона се включват в ковалентни химични връзки. Има три естествено срещаниизотопа, от които два – въглерод-12 (12C) и въглерод-13 (13C) са стабилни, а третият – въглерод-14 (14C) е радиоактивен с време на полуразпад от около 5730 години .[1]. Въглеродът е един от малкото химически елементи, известни още от античността ]].[2]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-D2-2" [3]. Името му на английски "carbon" идва от налатински: carbo, въглища.

Въглеродът има няколко алотропни форми, от които най-известните са графит, диамант и аморфен въглерод.[4]. Физическите свойства на въглерода силно зависят от алотропната му форма – например диамантът е много прозрачен, докато графитът е черен и непрозрачен. Диамантът е сред най-твърдите известни материали, докато графитът е толкова мек, че оставя следи върху хартия (оттам и името му – на гръцки “пиша”). Диамантът има много ниска електрическа проводимост, докато графитът е много добър проводник на електрически ток. При нормални условия диамантът има най-високата топлопроводимост от всички известни материали. Всички алотропни форми са твърди вещества при нормални условия, но графитът е най-стабилен в термодинамично отношение. По отношение на химическите им свойства всички алотропни форми на въглерода са стабилни и дори за реакция с кислорода е необходимо нагряване до висока температура. Най-честата валентност при свързване на въглерода в неорганичните съединения като оксид е +4, но се среща и +2 като например при въглеродния монооксид и други карбонилни комплекси. Най-големи запаси от въглерод се съдържат във варовиците, доломитите и въглеродния диоксид, но значителни количества въглерод има и в органичните находища от въглища, торф, нефт. Въглеродът образува повече химически съединения от който и да било друг химически елемент, с повече от 10 милиона описани до днес чисто органични съединения, като това са само малка част от теоретически възможните съединения при стандартни условия .[5] Наличието на въглерод в земната кора го нарежда на 15-о място от срещащите се в нея елементи, а наличието му във Вселената (като маса) го подрежда на четвърто място след водорода, хелия и кислорода. Той се среща във всички живи организми, а в човешкото тяло той се нарежда на второ място след кислорода по маса (около 18,5%)..[6] Това му изобилие в природата, заедно с разнообразието от органични съединения и тяхната необичайно способност да образуват полимери при температурите, най-често срещани на Земята, правят от този химически елемент основа на живота.

Свойства 
Различните алотропни форми на въглерода (виж по-долу) включват както най-твърдия естествен материал диамант, така и едно от най-меките вещества графит. Освен това той притежава афинитет към химическо свързване с други малки атоми, включително с други въглеродни атоми и е способен да формира многобройни стабилни ковалентни химически връзки с такива атоми. В резултат на това са известни над 10 милиона различни съединения на въглерода - най-големият брой химични съединения за един елемент[5].

Има също така най-висока температура на топене и температура на сублимация от всички елементи. Той не се топи при атмосферно налягане, тъй като тройната му точка е при 10.8 ± 0.2 MPa и 4600 ± 300 K,[7]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-triple3-7" [8] , така че той сублимира при около 3900 K.[9]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-9" [10]
При запалване на електрическа дъга температурата на графитните електроди се повишава до около 5800 K и те сублимират. Тоест, независимо от алотропната си форма въглеродът остава в твърдо агрегатно състояние и при най-високите температури, при които започват да се топят волфрамът или реният. Макар че от термодинамична гледна точка въглеродът е податлив на окисление, той е по-устойчив отколкото напримержелязото или медта.

Съединенията на въглерода формират основата на всички известни форми на живот на Земята, а въглеродно-азотно-кислородният цикъл (CNO, вид термоядрена реакция) се счита за един от основните процеси на горене на Слънцето и другите звезди. Макар и да формира извънредно разнообразие от съединения, повечето от алотропните форми на въглерода са сравнително неактивни при нормални условия. При стандартни температура и налягане въглеродът е устойчив на почти всички окислители с изключение на най-силните. Той не реагира със сярна киселина, солна киселина, хлор или алкални метали. При повишаване на температурата въглеродът реагира с кислорода и образува въглеродни оксиди, а при реакция с метални оксиди като железен оксид го редуцира до метал. Тази екзотермична реакция се използва в стоманодобивната индустрия за контролиране на въглеродното съдържание в стоманата:

Fe3O4 + 4 C(s) → 3 Fe(s) + 4 CO(g)
като със сярата образува въглероден дисулфид според реакцията:

C(s) + H2O(g) → CO(g) + H2(g).

При високи температури въглеродът се съединява с някои метали и образува метални карбиди като например железен карбид (цементит) в стоманата и волфрамов карбид, използван като абразив или за твърди покрития на режещи инструменти.

Към 2009 г. графенът изглежда да е най-здравият материал, изпитван някога [11] За да може обаче да бъде използван на практика, е необходимо да се развие технологията по получаването му.[12]
Групата на алотропните форми на въглерода покрива доста крайности в свойствата:

	Синтетичният диамант под форма на нанокристали е най-твърдият известен материал.
	Графитът е един от най-меките известни материали.

	Диамантът е най-добрият абразив.
	Графитът е отличен лубрикант.

	Диамантът е отличен електрически изолатор.
	Графитът е проводник на електричество.

	Диамантът има най-добрата топлопроводност от материалите, срещани в природата
	Някои форми на графита се използват за термоизолация (например топлинни екрани)

	Диамантът е силно прозрачен.
	Графитът е непрозрачен.

	Диамантът кристализира в кубична кристална решетка.
	Графитът кристализира в хексагонална кристална решетка.

	Аморфният въглерод е напълно изотропен материал.
	Въглеродните нанотръби са сред най-анизотропните материали, произвеждани някога.


Алотропни форми 
Въглеродът съществува в природата основно под три алотропни форми — графит, диамант и аморфен въглерод.

· Диамант. Въглеродът има тази форма при високо налягане. Има кубична атомна кристална решетка, в която всеки въглероден атом е свързани със здрави ковалентни връзки с четири други атома в тетраедри. Здравата въглерод-въглеродна връзка в тези тетраедри определя голямата твърдост на надраскване — той е най-твърдото познато вещество в природата. Има свойството да пречупва силно светлината. Диамантът не е електропроводим.

· Графит. Въглеродът има тази форма при нормални налягания. Всеки въглероден атом е свързан с три други в хексагонална атомна кристална решетка, като формират хексагонални пръстени подобно на ароматните въглеводороди и са разположени на слоеве. Между слоевете има слаби междумолекулни сили, а в рамките на слоевете — делокализирана ковалентна химична връзка. Тази структура определя свойствата на графита: мек и лесно цепещ се материал поради приплъзването на отделните слоеве. Делокализираната връзка пък определя добрата проводимост на електрически ток успоредно на слоевете, тъй като електроните образуват облак. На външен вид графитът е сиво-черно непрозрачно вещество със слаб метален блясък. Много мек, мазен на пипане, труднотопим. При слабо триене върху хартията оставя тъмносива следа. Двумерен вариант на графита се нарича графен, но той не е алотропна форма.

Алотропните форми графит и диамант могат взаимно да се превръщат една в друга.

· Аморфният въглерод представлява съвкупност от въглеродни атоми, които не са подредени в кристална решетка, а по-скоро наподобяват стъкло. На практика това е графит без кристалната му структура. Под формата на пудра той е основна компонента на материали като дървени въглища, сажди и активен въглен.

Другите форми на въглерода се получават по изкуствен път:

Считани някога за екзотика, днес фулерените се синтезират рутинно и се използват широко в науката и нанотехнологиите. Сред тях са т.нар.buckyballs,[13]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-nanotubes-13" [14], въглеродните нанотръби,[15] въглеродни нанопъпки (carbon nanobuds)[16] и въглеродни нановлакна (carbon nanofibers).[17]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-17" [18] Други по-екзотични алотропни форми на въглерода са лонсдейлит,[19] стъкловиден въглерод (glassy carbon),[20] въглеродна нанопяна (carbon nanofoam)[21] и линеен въглерод (linear acetylenic carbon) или карбин.[22] В малки количества той е намерен и в природата.· Реализира се sp–хибридизация· Притежава хексагонална решетка и полупроводникови свойства·

Наличие в природата
Въглеродът е четвъртият най-изобилен химически елемент, срещан в природата, след водорода, хелия и кислорода. Той се среща в Слънцето, звездите, кометите и атмосферите на повечето от планетите. Някои метеорити съдържат микроскопични диаманти, които са били формирани още при зараждането на Слънчевата система. Подобни микроскопични диаманти се образуват и на местата на стълкновение на метеорити със Земята поради високата температура и налягане.[23]
Формиращ заедно с кислорода въглероден диоксид, въглеродът в атмосферата се оценява на около 810 гигатона, а разтворен във всички водни басейни — на около 36 000 гигатона. В биосферата се съдържат около 1 900&nbsp гигатона. Въглеводородите (като например въглища, нефт и природен газ) също съдържат въглерод — запасите от въглища се оценяват на около 900  гигатона, а запасите от нефт на около 150  гигатона.

Въглеродът е основен компонент на големи маси от скали (варовик, доломит, мрамор).

Въглищата са значителен източник на минерален въглерод и преди всичко антрацитните, съдържащи 92–98% въглерод[24], както и най-големият източник на въглерод, във форма, годна за гориво.[25]
Големи залежи на графит има в САЩ, Русия, Мексико, Гренландия и Индия.

Естествени находища на диаманти има в кимберлитовите скали, срещащи се в „гърлата“ на вулканите. Най-много залежи на диаманти има в Африка, главно в Южна Африка, Намибия, Ботсвана, Република Конго иСиера Леоне. Срещат се също така и в Арканзас, Канада, арктическите райони на Русия, Бразилия и в Северна и Западна Австралия.

Изотопи на въглерода
Изотопите на въглеродния атом съдържат 6 протона и различен брой неутрони. Природният въглерод се състои от два стабилни изотопа — въглерод-12 (12С) (98,93 %) и въглерод-13 (13С) (1,07 %). Концентрацията на въглерод-12 в живите организми е по-голяма, защото биохимичните реакции протичат предимно с този изотоп. [26] През 1961 г. Международният съюз по чиста и приложна химия наанглийски: International Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) приема изотопа въглерод-12 като основа за определяне на атомната маса.[27] При изследвания по метода на ядрен магнитен резонанс (NMR) се използва изотопът 13C.

Въглеродът има и един радиоактивен изотоп 14С (β-излъчвател, период на полуразпад Т½= 5700 години), който обаче в природата се среща само като следи (0.0000000001%) и е концентриран в атмосферата и в горната част на земната кора, особено в органичните материали и торфа.[28] Поради краткото си време на полуразпад той не се среща в древните скали, но постоянно се образува в долните слоеве на стратосферата на височина от 9 до 15 км в резултат на взаимодействието на неутроните от космическите лъчи с ядрата на азота от въздуха. От средата на 50-те години въглерод-14 се получава и като резултат от работата на атомните електростанции и в резултат на изпитанията на водородни бомби. Наличието на въглерод-14 е почти постоянно в атмосферата и в живите организми, а след смъртта им намалява по предсказуем начин. Именно образуването и разпадането на 14С са основа на създадения през 1949 г. метод за радиовъглеродно датиране на находки в археологията и геологията за определяне на възраст на артефакти до около 40 000 години.

Химични свойства 
· с кислород

2C + O2 → 2CO – в +2 валентност на въглерода

C + O2 → CO2 – в +4 валентност на въглерода

· с водород

C + 2H2 → CH4 – получава се метан, както и други въглеводороди в зависимост от условията

· с други неметали – със силиций се образува силициев карбид.

· с метали при висока температура.

· с концентрирана сярна киселина, при което се отделя въглероден диоксид.

Съединения
Органични съединения
Въглеродът има способност да формира много дългивъглеродни вериги (на английски: catenation) от свързани помежду си здрави и стабилни химични връзки C-C. Това му свойство е в основата на огромния брой съединения на въглерода; всъщност известните органични съединения са повече на брой от съединенията на останалите елементи, взети заедно, като се изключат тези на водорода (тъй като почти всички органични съединения съдържат и водород).

Най-простата органична молекула е тази на въглеводородите — голям клас органични съединения, чиито молекули са изградени само от вериги въглерод и атоми водород. Дължината на веригата, страничните разклонения и функционалните групи — всичко това влияе върху свойствата на органичните молекули.

Органичните съединения са предмет на изучаване на органичната химия. Въглеводородите имат важни приложения в индустрията като хладилни агенти (refrigerants), лубриканти, разтворители, като суровина при производството на пластмаси и петролни продукти, както и като горива.

При съединение с кислород и водород въглеродът образува множество биологични съединения като захари, лигнани (lignans), хитини, алкохоли, мазнини и ароматни естери, каротиноиди и терпени (terpenes). С азот пък образува алкалоиди, а с добавка на сяра образува антибиотици,аминокиселини и каучукови продукти. С добавянето на фосфор към предходните елементи въглеродът формира ДНК и РНК, химическите носители на наследствеността, както иаденозинтрифосфат (ATP), най-важната молекула за трансфер на енергия при живите клетки.

Неорганични съединения 
Обикновено съдържащите въглерод химични съединения, които са свързани с минералите, или не съдържат водород или флуор се разглеждат отделно от класическите органични съединения; но това разделение не е строго. Пример за това са простите оксиди на въглерода, като най-известен е диоксидът CO2. В далечни исторически времена той е бил основен компонент на атмосферата на Земята, но днес е сред второстепенните компоненти.[29] Разтворен във вода, то образува киселина (carbonic acid) (H2CO3), но тя не е стабилна.[30] Чрез тази междинна реакция обаче се формират карбонатни йони. Някои важни минерали са карбонатни, например калцит. Подобен е въглеродният дисулфид CS2.

Другият окис е въглероден оксид (CO). Той се образува при непълно изгаряне и при нормални условия е безцветен отровен газ и в химическо отношение е инертен. При нагряване се проявяват неговите редукционни свойства, поради което той играе важна роля в металургията. От кислорода на въздуха се окислява при висока температура (около 700°С).

2СО + О2 → 2СО2
При облъчване или в присъствие на катализатор въглеродният оксид реагира с хлора, като се получава оксодихлорид (фосген).

СО + Cl2 → COCl2
Въглеродният оксид е малко разтворим във вода. За всяка температура съществува следното равновесие:

2СО ↔ С + СО2
Молекулите му съдържат тройна връзка и са доста полярни, което обяснява способността му да свързва желязото от хемоглобина в кръвта и да блокира транспорта на кислород и определя неговата токсичност.[31]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-31" [32] Цианидът (CN–)има подобна структура, но поведението му е повече като това на халогенен йон (псевдохалоген). Той може да образува нитридна цианова молекула ((CN)2),подобна на двуатомен халоген. Има и други въглеродни оксиди: C3O2,[33] нестабилният (C2O),[34]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-34" [35] (CO3),[36]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-36" [37] (C5O5),[38], (C6O6), [38] и (C12O9).

С реактивните метали като волфрам, въглеродът образува или карбиди (C4–) или ацетилениди (acetylides) C22– и влиза в състава на сплави с висока точка на топене. Тези аниони се свързват също с метан и ацетилен, и двата слаби киселини. Тъй като електроотрицателността му е 2.5,[39] въглеродът формира предимно ковалентни връзки. Някои карбиди имат ковалентна кристална решетка, например силициевият карбид (карборунд) (SiC), който наподобява диамант.

История
Името на въглерода е свързано с високото му съдържание във въглищата. Той е известен още в праисторията под формата на сажди и дървени въглища. Диамантите са открити в средата на 3 хилядолетие пр.н.е. в Китай, а в Древен Рим дървени въглища вече се произвеждат масово.[40]

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D1%8A%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D1%80%D0%BE%D0%B4" \l "cite_note-40" [41]
През 1722 година Рене-Антоан Реомюр показва, че желязото се превръща в стомана чрез поглъщането на веществото, известно днес като въглерод.[42] През 1772 година Антоан Лавоазие демонстрира, че диамантите са форма на въглерода, като изгаря проби от въглерод и диамант и измерва, че и в двата случая не се получава вода, но се отделя еднакво количество въглероден диоксид от грам изходен материал. По-късно Карл Вилхелм Шееле установява, че графитът, смятан дотогава за форма на оловото, също е разновидност на въглерода.[43]
Фулерените, друга алотропна форма на въглерода, открита през 1985 година,[44] включва няколко разновидности, сред които и въглеродните нанотръби.[13] Това откритие предизвиква нов интерес към въглерода и през следващите години са открити нови алотропи, като стъкловидния въглерод и е установено, че структурата на аморфния въглерод в действителност не е напълно аморфна.[20]
Алуминий

Алуминият е сребристобял химичен елемент, метал от група 13 и период 3 на периодичната система. Той се означава със символа Al и има атомен номер 13. При стайна температура е твърдо вещество, неразтворимо във вода.

Алуминият е най-изобилният метал в земната кора и третият най-изобилен химичен елемент в нея, следкислорода и силиция. Той съставя около 8% от теглото на твърдата покривка на Земята. Химически активен, алуминият рядко се среща в природата в чист вид, а обикновено е съставна част от някой от повече от 270-те съдържащи алуминий минерали.[1] Сред тях основен източник за промишлен добив на алуминий е бокситът.

Характерни за алумуния са относително ниската му плътност и устойчивостта му на корозия, дължаща се на пасивирането чрез образуване на плътен повърхностен слой от оксиди. Конструктивните елементи, изготвени от алуминиеви сплави, играят ключова роля в авиацията и намират значително приложение в другите клонове на транспорта и в строителството. Химическите свойства на алуминия го правят полезен като катализатор или добавъчен материал в различни химични смеси, като взривните вещества, базирани на амониев нитрат. Въпреки че електропроводимостта му е значително по-ниска от тази на медта, алуминият е често използвана алтернатива при производството на електрически проводници, поради по-ниската му плътност и цена.

Изотопи 
Алумуният има девет изотопа с масови числа от 23 до 30. От тях в природата се срещат само стабилният изотоп 27Al и радиоактивният 26Al (с период на полуразпад 7,2×105 години), но 99,9% от естествения алуминий са от изотопа 27Al. В земната атмосфера 26Al се образува от аргон под въздействието напротони в космическите лъчи.

Изотопите на алуминия намират практическо приложение в датирането на океански седименти, манганови конкреции, ледников лед, метеорити, кварц в скални формации. Съотношението на 26Al към 10Be се изполва при изучаване на геоложките процеси в периода преди 105 до 106 години.[2]
При метеоритите, след тяхното откъсване от изходния астрономически обект, слънчевите лъчи предизвикват образуването на значителни количества 26Al. След падането на Земята атмосферата силно забавя този процес и разпада на 26Al може да се изполва за определяне на времето, преди което метеоритът е паднал. Тези изследвания показват, че 26Al е бил сравнително изобилен по времето, когато се е образувала Слънчевата система. Повечето изследователи на метеоритите смятат, че енергията, отделяна при разпадането на 26Al е причината за разтопяването и диференциацията на някои астероиди, настъпили след тяхното образуване преди 4,55 милиарда години

Физични свойства
Алуминият е относително мек, траен, лек, дуктилен и ковък

 HYPERLINK "http://bg.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB" \o "Метал" метал с цвят, вариращ от сребрист до мътносив в зависимост от грапавината на повърхността. Той е неразтворим в алкохол, макар че под определени форми е разтворим във вода. Границата на провлачане на чистия алуминий е 7-11 MPa, а при някои алуминиеви сплави достига 200 до 600 MPa.[4]Алуминият има около три пъти по-ниска плътност и модул на еластичност от стоманата, но е значително по-лесен за обработка, включително за изливане, изтегляне и екструдиране.

Алуминият има значителна устойчивост на корозия, тъй като при излагане на въздух по повърхността му се образува тънък слой от алуминиев оксид, който е плътен и предотвратява оксидацията в дълбочина. Високоякостните алуминиеви сплави са по-податливи на корозия, поради галваничните реакции с участващата в тях мед.[4] Корозионната устойчивост може да бъде силно намалена и от присъствието на различни соли или контакта с някои метали. Алуминиевите атоми образуват кристална решетка с кубична стенноцентрирана структура.

Алуминият е сред малкото метали, които запазват пълната си сребриста отражателна способност и във вид на фин прах, което го прави основен компонент на много сребърни бои. В ултравиолетовия (200–400 nm) и инфрачервения интервал (3 000–10 000 nm) алуминиевата основа за огледала има най-добра отражателна способност сред металните основи. Във видимия интервал при 400–700 nm алуминият отстъпва с малко на калая исреброто, а при 700-3000 nm - на среброто, златото и медта.[5]
Алуминият е добър проводник на топлина и електричество, с 62% от електропроводимостта на медта. Той има свръхпроводникови свойства със свръхпроводникова критична температура от 1,2 K и критично магнитно поле около 10 mT

Взаимодействие 
Алуминият взаимодейства с кислород, в резултат на което се получава диалуминиев триоксид:

4 Al + 3 O2 → 2 Al2O3 + Q(топлина)
При взаимодействието му с водород се получава алуминиев трихидрид:

2Al + 3H2 → 2AlH3
Алуминият взаимодейства с вода в алкална среда. Резултатът е алуминиев трихидроксид:

2 Al + 6 H2O → 2 Al(OH)3 + 3 H2
Алуминият взаимодейства с други неметали:

2Al + 3Cl2 → 2AlCl3 алуминиев трихлорид
Когато алуминият взаимодейства с воден разтвор на киселини се образуват комплексни соли:

2 Al + 6 HCl + 12H2O → 2 [Al(H2O)6]Cl3 + 3 H2
Алуминият има двойствен химичен характер - взаимодейства с киселини и основи.

При взаимодействие на алуминий с разтвор на основи се получава хексахидроксоалуминат и се отделя водород:

2Al + 6NaOH + 6Н2О → 2Na3[Al(OH)6] + 3Н2
Химични елементи, чиито прости вещества са метали, които реагират и с киселини и с основи, се наричат елементи с двойствен химичен характер. На елементи с двойствен химичен характер съответстват амфотерни оксиди и амфотерни хидроксиди.

История 
Съединенията на алуминия са били познати от древни времена. За първи път е получен в чист вид през 1825 г от датския физик Оерстед. През 1866 г. почти едновременно и независимо един от друг Ч. М. Хол в САЩ и П. Ерц във Франция открили съвременния промишлен метод за получаване на алуминий. Това става чрез електролиза на разтвор от Al2O3 в стопен криолит (Na3AlF6). Процесът се извършва при температура от 1000 градуса в специални електрически пещи, като на анода се отделя кислород, а на катода — течен алуминий. Последният се събира на дъното на пещта, откъдето се премахва периодически. 
Приложение 
Широко се прилага като конструктивен материал. Основните качества на алуминия са лекота, податлив на щамповане, висока топлопроводимост, устойчив на корозия (всъщност много бързо взаимодейства с кислорода от въздуха и се покрива с плътен слой окис, който е корозоустойчив; в техниката се използват и други процеси за пасивиране повърхността на алуминиевите изделия). Тези свойства правят алуминия извънредно популярен при производството на кухненски прибори.

Основният недостатък на алуминия е малката механична здравина. Ето защо обикновено се използва сплав с малки количества мед и магнезий, известна под името дуралуминий (дурал). Тя широко се използва в производството на самолети и други летателни апарати, както и във военната техника. Дуралуминият е як като желязо, но е три пъти по-лек от него. За направата на алуминиево фолио и опаковки на храни се използва алуминий, легиран с минимални количества силиций, желязо, манган и магнезий. Алуминият се използва в металургията при получаването на някои метали от метални оксиди. Този процес се нарича алуминотермия. Освен това алуминият се използва за направата на огледала чрез алуминиево фолио. Друго приложение намира в медицината за направата на протези, а също така и за прочистване на вода чрез алуминиеви соли.

