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Передмова 
До d -елементів відносять елементи побічних підгруп періодичної системи, в атомах яких відбувається заповнення (n - 1)d - підрівня. На зовнішньому електронному шарі атомів цих елементів знаходяться два електрони, як правило, ns2 . В атомах Cu, Nb, Mo, Ru, Rh, Pt, Au, Cr внаслідок провалу s -електрону з ns -підрівня на ( n - 1 )d -підрівень зовнішній шар має конфігурацію ns1, а у атому  паладію - ns0 .

На відміну від s - і р - елементів, в атомах d -елементів валентними є електрони двох енергетичних рівнів: s -електрони зовнішнього шару та d - електрони передостаннього шару. d -елементи за небагатьом винятком проявляють змінні ступеня окиснення. Негативних ступенів окиснення d -елементи не мають.

Найбільш стійкі електронні конфігурації d 5 (Mn, Tc, Re) та d10 (Zn, Cd, Hg). Підвищена стабільність таких оболонок проявляється у стійкості іонів Fe3+ (d 5) та Zn 2+ (d 10).

Всі d -елементи - метали. У вищих ступенях окиснення є аналогами р елементів тієї ж групи у якій вони знаходяться. Незаповнена (n - ) d -оболонка обумовлює забарвлення іонів та сполук. Наявність у валентних шарах вакантних орбіталей із низькою енергією пояснює високу комплексоутворюючу здатність d – елементів.

Багато особливостей d - елементів спостерігаються також і для f -елементів, які за властивостями ближче до d - ніж до s - і р -елементів. До f -елементів відносяться лантаноїди (заповнюється електронами 4f -оболонка) та актиноїди (заповнюється електронами 5f -оболонка). Лантаноїди виявляють більшу подібність у властивостях, тому що заповнення 4 f -оболонки мало позначається на стані валентних електронів. Актиноїди значно відрізняються за властивостями один від одного, тому що 5f -електрони легко переходять на близький за енергією d підрівень і разом з 7 s -електронами беруть участь в утворенні зв'язків. Актиноїди виявляють у сполуках ступеня окиснення від +2 до +7.

Даний навчально-методичний посібник пропонується для методичного забезпечення самостійної роботи студентів з метою оптимізації підготовки до занять з неорганічної хімії і виконання лабораторних робіт для більш глибокого засвоєння програмного матеріалу. Посібник містить тематичний план лабораторних занять, правила з техніки безпеки при роботі в хімічних лабораторіях, перелік практичних навиків, які повинні одержати студенти при виконання лабораторних робіт з неорганічної хімії. Кожна методична розробка містить тему і мету заняття, перелік приладів, матеріалів і реактивів, питання для самостійної підготовки до занять та порядок виконання роботи. 
До виконання лабораторних робіт студенту необхідно вивчити відповідний теоретичний матеріал та письмово відповісти на питання самостійної роботи. На занятті після уточнення і розгляду питань теми, студент виконує завдання згідно вимог, які зазначені в інструкції до лабораторної роботи. Захист лабораторної роботи здійснюється на наступному занятті шляхом співбесіди з викладачем (або виконання тестового завдання).

Практичні навики, які повинні одержати студенти під час виконання лабораторних робіт  

1. Навчитись користуватись найважливішим лабораторним обладнанням (технічними та аналітичними вагами, термометрами, барометрами, ареометрами, пальниками), лабораторним вимірювальним посудом (піпетками, бюретками, мірним колбами)та ін.

2. Вміти здійснювати основні лабораторні прийоми - зважування, титрування, фільтрування та інше.

3. Вміти проводити розрахунки, пов’язані з різними способами вираження концентрації розчинів, термодинамічними рівнянням та функціями, визначення рН середовища та інше.

4. Вміти готувати розчини заданої концентрації, визначати концентрацію розчинів та вміст речовин.

5. Вміти визначати молекулярну масу речовин, ступінь електролітичної дисоціації та ін.

6. Вміти виявляти за допомогою якісних реакцій присутність найважливіших катіонів і аніонів у воді, розчинах, інших об’єктах навколишнього середовища. 

7. Вміти визначати рН середовища розчинів.

8. Вміти користуватись довідниковою хімічною літературою та ресурсами Іntеrnеt.

Правила техніки безпеки при роботі

 в хімічній лабораторії

Лабораторний практикум є однією з найважливіших складових частин курсу “Хімія перехідних елементів”. Для виконання лабораторних робіт студенту необхідно ознайомитись з лабораторним устаткуванням, вимірювальними приладами, а також з технікою проведення лабораторних робіт. 
1. Перед кожною лабораторною роботою студенту необхідно вивчити інструкції, які є в хімічній лабораторії з техніки безпеки, протипожежної безпеки та першої допомоги при нещасних випадках. На початку семестру викладач контролює засвоєння правил техніки безпеки в хімічній лабораторії, а студенти підтверджують проходження інструктажу підписами в журналі з техніки безпеки.
2. В хімічній лабораторії необхідно дотримуватись загальних правил поведінки і дисципліни, бо їх порушення може призвести до нещасного випадку.

3. Працювати в хімічній лабораторії потрібно в халатах і лише на відповідних робочих місцях. 
4. Виконуючи лабораторну роботу потрібно дотримуватись всіх вказівок, передбачених інструкцією. 
5. Забороняється виконувати досліди непередбачені планом занять. 
6. При визначенні запаху речовин не підносити пробірки чи склянки близько до себе, а тримати їх в стороні і лише помахом руки направляти пари або гази в напрямку обличчя. 
7. Не витрачені або взяті в надлишку речовини не можна повертати назад у склянки, щоб не забруднювати розчин.
8. Роботи з концентрованими кислотами і лугами проводити обережно, щоб виключити можливість попадання їх на шкіру, одержання опіків і пошкодження одягу. У випадку попадання цих речовин на одяг або шкіру негайно промити уражене місце водою, а потім відповідним розчином: при опіках кислотою змочити розчином соди, а при попаданні лугів - розведеним розчином оцтової або боратної кислоти. 
9. При нагріванні розчинів на полум’ї пальника не направляти відкритий край пробірки в сторону товаришів або до себе, оскільки вміст пробірки може вилитись і обпекти шкіру чи спалити одяг.

10. Гарячий посуд і прилади необхідно ставити на спеціальні підставки. Не нагрівати наглухо закритого посуду. 
11. Проводити досліди та користуватись легкозаймистими і токсичними речовинами (концентровані кислоти, луги, галогени, ефіри) потрібно лише у витяжній шафі з діючою вентиляцією.
12. У випадку виникнення пожежі необхідно прийняти міри до гасіння вогню, використовуючи вогнегасники, ковдру, воду, пісок. 
13. Виливати відпрацьовані розчини кислот та інших речовин необхідно лише в ємності для зливу, щоб не забруднювати стічні води. 
14. У всіх випадках одержання травм, опіків чи отруєння негайно повідомити викладача для одержання першої допомоги і організації наступного лікування.
ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА d -ЕЛЕМЕНТІВ

У четвертому і наступних періодах періодичної системи розташовані елементи d-сімейства і займають місце між найбільш активними металами s-сімейства і металами р-сімейства. Тому елементи d-сімейства називають  перехідними металами. Зазначені елементи проявляють різноманітні хімічні властивості завдяки значному діапазону можливих ступенів окиснення, здатності до утворення комплексних, металорганічних та інших важливих сполук з унікальними властивостями. Велика кількість перехідних d - металів та їх сполук проявляють каталітичну активність. 

Властивості атомів елементів та їх сполук визначаються електронною будовою. Найбільший вплив має будова зовнішнього електронного шару. При заповненні електронами p -підрівня валентного шару в сімействі p -елементів відбувається різке зменшення радіусів атомів і, отже, збільшення енергії іонізації та спорідненості до електрона. При цьому зростає частка ковалентності зв'язку в сполуках  p -елементів з халькогенами та галогенами. Внаслідок цього спостерігається різка зміна властивостей p елементів у періоді від металічних до неметалічних. Наприклад, у III періоді Al (3s2p1 , r = 0,143 нм) - метал, а Cl (2s2p5 , r = 0,10 нм) - типовий неметал.

У підгрупах p - елементів із збільшенням порядкового номера спостерігається збільшення атомних радіусів та, відповідно, посилення металічних властивостей сполук. Наприклад, у V групі N (2s2p3 ) - типовий неметал, а Bi (6s2p3 ) - метал.

В атомах d -елементів електронами заповнюється зовнішній шар і радіуси атомів змінюються незначно, наприклад, у ряді 3 d -елементів від 0,164 нм у Sc (3d14s2) до 0,139 нм у Zn (3d104s2. Тому d -елементи подібні за властивостями. Іноді ця подібність у періоді перевищує подібність між аналогами у підгрупі. Так, Fe за властивостями ближче до Mn та Co, ніж до Ru та Os.

У хімічних реакціях d -елементи - відновники і у сполуках виявляють лише позитивні змінні ступеня окиснення (Zn та Cd мають сталу ступінь окиснення +2).

Оксиди і гідроксиди d -елементів у нижчих ступенях окиснення мають основні властивості (MnO і Mn(OH)2, FeO і Fe(OH)2 ), а у вищих ступенях окиснення є аналогами p -елементів відповідної групи і виявляють кислотні властивості (Mn2O7 і HMnO4, CrO3 і H2CrO 4).

Для всіх d -елементів характерне утворення комплексних сполук з найрізноманітнішими лігандами (аква-, гідроксо-, аміно-, ацидокомплекси, карбоніли тощо).

Більшість сполук d -елементів парамагнітні та забарвлені.

При переході від 4d - до 5d -елементів, незважаючи на збільшення числа електронів та електронних оболонок, радіуси атомів та іонів майже не зростають внаслідок лантаноїдного стиснення. Тому 4d - і 5d - елементи подібні за хімічними властивостями і суттєво відрізняються від 3d - елементів.

У вільному стані 3d - елементи цє металами з негативними значеннями стандартних електродних потенціалів (φ°(Me z + /Me) < 0) і витісняють водень із розчинів кислот, крім Cu (φ°(Cu 2+ /Cu) = +0 34 В).

4d - і 5d - елементи - малоактивні метали і окислюються нітратною кислотою або сумішами кислот (HNO3 і HCl або HNO3 і HF).

Для 3d - елементів характерна наявність стійких сполук з різними ступенями окиснення елементів (наприклад, Mn+2SO4, Mn+4O2, K2Mn+6O4,  KMn+7O4 , Cr+3Cl3 , K2Cr+6O4), а для 4d - і 5d -елементів - тільки з вищим ступенем окиснення (KTc+7O4, KRe+7O4, K2Mo+6O4 , K2W+6O4 ). Внаслідок цього аніони TcO4-, ReO4-, MoO42-, WO42-  не виявляють окисних властивостей на відміну від аніонів 3 d -елементів (MnO4+ і CrO42- ).

На відміну від s- і p-елементів у d-елементів заповнюються орбіталі не останнього, а передостаннього енергетичного рівня. Електронами заповнюються зовнішні (n-1)d- і ns-підрівні, але валентним також є і близький за енергією np-підрівень, тобто за рахунок s-електронів у d-елементах утворюється металічний зв’язок, а за рахунок р-електронів – ковалентний. 

У атомів d - елементів на зовнішньому енергетичному рівні на ns- підрівні знаходяться два електрони (за винятком випадків провалу валентного електрона). Всі інші електрони займають (n-1)d-підрівень з головним квантовим числом на одиницю менше, ніж для зовнішнього енергетичного рівня. Явище заповнення (n-1)d-валентної орбіталі, замість ns-, що залишається не повністю заповненою, отримало назву «провалу» електрона, його пов’язують із підвищеною стабільністю, якою відзначаються електронні конфігурації із симетричним заповненням усіх п’яти d-орбіталей: d5 або d10. Найбільш стабільними є конфігурації у яких d-підрівень заповнений повністю – d10.
d-, f-ЕЛЕМЕНТИ ІІІ ГРУПИ (Sc, Y, La, Re)
До підгрупи Скандію входять Скандій Sc, Ітрій Y, Лантан La і Актиній Ac. Ці елементи відносять до родини d-елементів. До родини Лантану відносять ще 14 f-елементів, які отримали спільну назву «лантаноїди», а до родини Актинію – ще 14 f-елементів, які отримали спільну назву «актиноїди». У лантаноїдів та актиноїдів відбувається заповнення f-підрівня, отже ці елементи відносять до родини f-елементів. 

Електронна конфігурація атомів підгрупи Скандію має вигляд: [R](n–1)d1ns2, де R – конфігурація попереднього інертного атома, n – номер головного квантового числа, що збігається з номером періоду. Наявнiсть лише одного електрона на d - пiдрiвнi не виявляється стiйкою конфiгурацiєю, тому, на вiдмiну вiд iнших d - елементiв, скандiй, iтрiй, лантан i актинiй проявляють єдиний ступiнь окиснення +3. У цьому ступенi окиснення скандiй та iншi елементи групи є повними електронними аналогами алюмiнiю, але не iнших елементiв його групи (Ga, In i Tl). Особливо схожi властивостi скандiю і алюмiнiю.
У ряді Sc–Y–La із збільшенням порядкового номера спостерігається зменшення електронегативності, потенціалу іонізації та іонного радіуса, що, у свою чергу, підсилює металічні властивостей вказаних елементів. 

Наявність лише одного електрона на d-підрівні зумовлює малу стійкість d1s2 – конфігурації та впливає на усі властивості елементів цієї групи. Внаслідок того, що ці елементи очолюють відповідні d-ряди, на них не впливає ані d-, ані  f-стиснення. Тому їх властивості змінюються так само, як і у відповідних головних підгрупах І та ІІ груп періодичної системи. 
Iтрiй, лантан i актинiй належать до родини рiдкоземельних елементiв, але за електронною будовою вони нагадують скандiй. Схожiсть мiж представниками даної групи та алюмiнiєм полягає у наявностi єдиного ступеню окиснення +3, а вiдмiннiсть – у значно бiльшiй схильностi до утворення комплексiв. Найбільш характерним ступенем окиснення для елементів цієї підгрупи є +3.  
У земній корі d-елементи ІІІ групи дуже розсіяні та не мають окремих мінералів. Скандій, на відміну від інших елементів цієї групи має власний мінерал – тортвейтит, що містить Sc2O3 53,5%., SiO2 46,5%., також може містити до 10% Y2O3 та помітні кількості Yb, Er, Dy. Це достатньо рідкісний мінерал, але найбільш поширений серед інших мінералів Скандію. Крім того, він зустрічається (переважно у вигляді домішок) у пегматитах, танталоніобатах, силікатах, а також у кам’яному вугіллі та не має самостійних родовищ. 

Ітрій, Лантан і лантаноїди відносяться до рідкісних елементів, тобто вони є відносно мало розповсюдженими (менше 0,01 мас.%). 

Загальні властивості d-елементів ІII групи

	Властивості 
	Sc 
	Y 
	La 
	Ac

	Порядковий номер елемента 
	21 
	39 
	57 
	89 

	Відносна атомна маса 
	44,956 
	88,905 
	138,91 
	227 

	Атомний радіус, нм 
	0,164 
	0,181 
	0,187 
	0,203 

	Радіус іона Е3+, нм 
	0,083 
	0,097 
	0,104 
	0,111 

	Енергія іонізації, еВ 
	6,562 
	6,217 
	5,577 
	5,1 

	Е°(Е3+/Е0), В 
	–2,077 
	–2,372 
	–2,522 
	–2,6 


Простi речовини (Sc, Y, La, Ac)
Простi сполуки скандiю, iтрiю, лантану i актинiю є срiблястими металами, з яких La швидко окиснюється  на повiтрi та вкривається плiвкою оксиду. Властивостi металiв, особливо фiзичнi, суттєво залежать вiд чистоти зразка i попередньої обробки. Метали мають не дуже високi температури плавлення i доволi низькi електроднi потенцiали
У вигляді простих речовин d -елементи III групи - Sc, Y, La, Ac - хімічно активні, особливо лантан. Розчиняються у розведених кислотах:

2Е + 6HCl = 2ЕCl 3 + 3H2,

повільно розкладають воду, а при нагріванні активно взаємодіють з усіма типовими неметалами. У всіх сполуках виявляють ступінь окиснення +3. Сполуки скандію близькі за властивостями до сполук алюмінію, а сполуки лантану та ітрію нагадують сполуки лужноземельних металів.
Реакцiя з кислотами-неокисниками вiдбувається легко, якщо не утворюються нерозчиннi продукти (наприклад, фосфати). Кислоти окисники зазнають глибокого вiдновлення:
8Е + 30HNO3(розб.) = 8Е(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H2O.
Оксиди Е2O3 малорозчинні у воді, але легко приєднують її з утворенням гідроксидів Е(OH)3 , які мають властивості основ. Основні властивості у ряді Sc(OH)3 - La(ОН)3 зростають. La(OH) 3 це сильна основа.
Сполуки d-елементiв ІІІ групи
Гiдроксиди елементiв можна одержати реакцiєю обмiну з лугом або амонiаком внаслiдок їх слабкостi та низької розчинностi, хоча лантан утворює доволi сильну основу.

Гiдроксиди скандiю за складом i будовою вони аналогiчнi гiдроксидам Al, Fe (+3) та Ga:

ЕCl3 + 3KOH = Е(OH)3↓ +3KCl.

Гравiметричне визначення скандiю базується на реакції: 

2ScCl3 + 3Na2S2O3 + 3H2O = 2Sc(OH)3 ↓ +3SO2 + 3S + 6NaCl.

Гiдроксокомплекси скандiю iснують у концентрованих лужних розчинах i розкладаються при розведеннi:

2Е(OH)3 + 6HCl = 2ЕCl3 + 6H2O,

Sc(OH)3 + 3NaOH = Na3[Sc(OH)6].

Оксиди Е2O3 одержують прожарюванням гiдроксиду, карбонату, сульфату або нiтрату  металу:

2Е(OH)3 → Е2O3 + 3H2O,

Е2(CO3)3 → Е2O3 + 3CO2.

Sc2O3 – бiлий тугоплавкий порошок, нерозчинний у водi, погано розчинний у розбавлених кислотах, але  легко розчиняється у концентрованих. Виявляє амфотернi властивостi – реагує з лугами i оксидами металiв рiзних груп Перiодичної системи:

Sc2O3 + Na2O →  2NaScO2,
Sc2O3 + 6HCl → ScCl3 + 3H2O.

На вiдмiну вiд Al2O3, оксиди скандiю, iтрiю та лантану поглинають CO2 з повiтря:

Sc2O3 + 2CO2 + H2O →  2Sc(OH)CO3.

З сульфуром елементи утворюють сульфіди при взаємодії простих речовин, H2S чи вiдновленням сульфатiв:

2Е + 3S = Е2S3,

Е2(CO3)3 + 3H2S → Е2S3 + 3CO2 + 3H2O,

Е2(SO4)3 + 12C → Е2S3 + 12CO.

Хлориди крім взаємодії простих речовин одержати хлоруванням оксидiв у присутностi вуглецю:

Е2O3 + 3C + 3Cl2 → 2ЕCl3 + 3CO.

Iншi галогенiди одержують обмiнними реакцiями з хлоридiв:

ЕCl3 + 3HHal(г) = ЕHal3 + 3HCl(г),  де Hal= Br,I
 Електронна формула лантаноїдів 1s22s2p63s2p6d104s2p6d10f1–145s2p6d0–16s2 (у Lu, Gd, La 5d16s2 , у решти 4 f -елементів - 5d06s2 ).

Валентні електрони розміщені на 4 f- , 5 d- , 6 s -оболонках. Так як хімічні властивості елементів залежать головним чином від структури зовнішніх електронних шарів, то зміни у внутрішньому 4 f шарі мало відбиваються на властивостях лантаноїдів, що і зумовлює їх схожість між собою та з d -елементами ІІІ групи.

Всі f -елементи проявляють ступінь окиснення +3, церій має також ступінь окиснення +4, а європій та ітербій - +2. Це пояснюється стійким станом 4f -підрівня в атомах цих елементів внаслідок симетричного заповнення f –підрівня:
Ce +4 - 4f 0 5s2p6d 06s0;
Eu +2 - 4f 75s2p6d 06s0;
Yb +2 - 4f 145s 2p6d 06s0.

У вигляді простих речовин лантаноїди – типові метали, подібні до лантану або ітрію. Стандартні електродні потенціали φ°(Me z + /Me) становлять від -2,4 до -2,25 В і за хімічною активністю ці елементи близькі до магнію (φ°(Mg 2+ /Mg) = -2,37 В). 
Лантаноїди розчиняють водень, утворюючи гідриди складу ЕH3 .

Оксиди Е2O3 - малорозчинні, тугоплавкі речовини, які енергійно приєднують воду з утворенням основних гідроксидів Е(OH)3 . У ряді Ce(OH)3 – Lu(OH) 3 основні властивості слабшають.

Найбільше практичне значення мають сполуки церію, які виявляють сильні окисні властивості:

2H2CeCl6 = 2CeCl3 + Cl2 + 4HCl,
FeSO 4 + H2CeCl 6 = CeCl 3 + FeCl 3 + H2SO4.
В атомах лантаноїдів відбувається заповнення електронами 4 f -оболонки. Зі збільшенням заряду ядра атомів від церію до лютецію без збільшення кількості електронних шарів посилюється приягання електронів до ядра, тому радіуси атомів та іонів Е3+ поступово зменшуються («лантаноїдне стиснення»). Так, радіуси Ce 3+ 0,118 нм, а Lu 3+ 0,099 нм. Внаслідок цього хімічна активність лантаноїдів від Ce до Lu дещо зменшується та основні властивості гідроксидів Е(OH)3 слабшають.

Внаслідок лантаноїдного стиснення радіуси атомів та іонів 5d -елементів близькі до 4d -елементів. Близькі та хімічні властивості сполук 4d- та 5d - елементів.
Лабораторна  робота № 1

d-, f-елементи ІІІ групи та їх сполуки
Мета роботи: вивчення властивостей d-, f-елементів ІІІ групи та їх найважливіших сполук, які мають практичне застосування.

Завдання для самостійної підготовки до лабораторнної роботи:
1. Загальна характеристика d-елементів III групи.
2. Зобразіть електронну структуру трьох зовнішніх електронних шарів атомів наступних f-елементів: церію, європію, лютецію, урану і плутонію. 
3. Як змінюються радіуси атомів і хімічна активність металів? 
4. Чим пояснюється подібність лантаноїдів і їх "внутрішня періодичність"?

5. Чому у лантаноїдів і актиноїдів існують сполуки з нижчими і вищими ступенями окиснення, ніж +3?
6. Одержання, фізичні і хімічні властивості лантаноїдів і актиноїдів.
7. Як змінюються основні властивості гідроксидів в наступних рядах:


а) Sс(OН)3- Y(ОН)3 - Lа(OН)3;


б) Се(ОН)3 – Lu(OH)3? 

8. Закінчіть рівняння наступних реакцій: 



Lа + Н2O →


Sс(OH)3 + NaOH →
 

Sс + HCI →


Ce + HCI →
 

Sс + NaOH + Н2O →




UO3 + H2SO4 →


Sс(OH)3 + H2SO4 → 
9. Скандій (ІІІ) оксид отримують шляхом  термічного розкладу кристалогідрату Sc(NO3)3 ·4H2O. Визначте об’єм кисню, який виділиться при розкладі 12 г кристалогідрату.

d-ЕЛЕМЕНТИ ІV ГРУПИ (Ti, Zr, Hf, Rf)
Відповідно до електронної будови d -елементів IV групи (n - 1)d 2ns2 їм характерна ступінь окислення +4. Титан виявляє ступінь окислення +3 та рідко +2. У підгрупі титану зі зростанням атомного номера стійкість вищого ступеня окиснення підвищується. Для Ti характерне координаційне число 6, рідше 4. Для Zr та Hf характерні вищі координаційні числа 7 та 8.
Цирконій та гафній через лантаноїдне стиснення мають майже однакові розміри атомів та іонів. Як видно з таблиці, у ряді Ti-Zr-Hf дещо збільшуються енергії іонізації, зростають атомні та іонні радіуси. Тому властивості цих елементів дуже близькі, що призводить до проблем їх поділу при спільній присутності.
Загальні властивості d-елементів ІV групи
	Властивості
	Ti
	Zr
	Hf
	Rf

	Порядковий номер елемента
	22
	40
	72
	261

	Відносна атомна маса
	47,90
	91,22
	178,49
	227

	Атомний радіус, нм
	0,164
	0,181
	0,187
	0,203

	Радіус іона Е4+, нм
	0,064
	0,087
	0,082
	0,078

	Енергія іонізації, еВ
	6,82
	6,84
	7,5
	-

	Е°(Е3+/Е0), В
	-1,17
	-1,529
	-1,70
	-


У земній корі з металів четвертої групи у природі найбільш поширений Ті (0,63 мас . %), він посідає дев'яте місце серед усіх елементів.  Zr (0,016 мас. %) і  Hf  (3 · 10 -4 мас. %) істотно поступаються титану за поширеністю і відносяться до рідкісних. Усі нерадіоактивні елементи четвертої групи у природі зустрічаються виключно  у вигляді  сполук. З мінералів титану найбільше значення мають рутил ТiO2, ільменіт FeTiO3, перовскіт СаТiO3, з мінералів цирконію - бадделеїт ZrO2 і циркон ZrSiO4. Гафній відноситься до розсіяних елементів, практично не утворює самостійних мінералів і зустрічається виключно як домішка до  сполук цирконію.

У чистому вигляді отримання елементів підгрупи титану утруднено, оскільки за високих температур вони виявляють значну хімічну активність.

D - елементи IV групи з металами близькими їм за властивостями утворюють безперервний ряд твердих розчинів заміщення, а з іншими металами - інтерметалічні сполуки.

Прості речовини d -елементів IV групи
Простi речовини елементiв Ti, Zr i Hf – тугоплавкi пластичнi метали. На d-пiдрiвнi присутнi 2 електрони, котрi вносять помiтну ковалентну складову у хiмiчний зв’язок мiж атомами метала. При цьому температури плавлення у ряді Ti – Zr – Hf збiльшуються, а температури плавлення простих речовин - зменшуються через менший внесок зовнiшнiх p-електронiв, порiвняно iз внутрiшнiми d-електронами.
Взаємодія титану з концентрованими HCl i H2SO4 супроводжується утворенням сполук Ti (+3):
2Ti + 6HCl(конц.) = 2TiCl3 + 3H2,
2Ti + 6H2SO4(конц.) = Ti2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O.
Усi метали добре розчиняються у  флюороводневій  кислотi: 
Ti + 6HF(конц.)  = H2[TiF6] + 2H2 ↑.
 З лугами метали не реагують через слабкiсть кислотної функцiї вищого оксиду ЕO2. Але у  присутностi окисника реакція відбувається:
Ti + 4NaOH + O2 = Na4TiO4 + 2H2O.

У вільному стані елементи підгрупи титану зазвичай одержують шляхом відновлення їх хлоридів магнієм за схемою:
ЕСl 4 + 2Mg → 2MgCl 2 + Е.
Реакція проводиться при нагріванні вихідних речовин до 900° в атмосфері інертного газу (під тиском). За фізичними властивостями елементи підгрупи титану є типовими металами. 
Титан і цирконій - тугоплавкі метали, стійкі до хімічних впливів, проте у дрібнороздробленому стані за високих температур дуже активні, особливо титан.

Титан, цирконій та гафній мають негативні значення окисно-відновлювальних потенціалів, але внаслідок утворення захисної плівки стійкі до впливу кислот. Вони добре розчиняються в суміші нітратної тафлюороводневої  кислот за схемою:

3Е + 18HF + 4HNO3 = 3H2[EF6] + 4NO + 8H2O.
За наявності фторид-іонів усі ці метали реагують навіть із слабкими кислотами:

2Ti + 6HF = 2TiF3 + 3H2 ,

 Zr + 4HF = ZrF4 + 2H2.
У лугах розчинний тільки титан:

Ti + 2NaOH + H2O = Na2TiO3 + 2H2.
Сполуки  елементів d -елементів IV групи
Оксиди орiєнтовного складу ЕO2  вiдомi для всiх металiв. Їх одержують шляхом прожарювання ЕO2·xH2O. Зi збiльшенням порядкового номеру елемента спостерігається посилення основних  властивостей оксидiв, однак загалом вони є амфотерними. Оксиди у водi практично нерозчиннi, тому для переведення їх у розчин використовують концентровану сульфатну кислоту, або сплавлення з лугами чи калію дисульфатом:

ЕO2 + 2NaOH = Na2ЕO3 + H2O, де Е = Zr,Hf,

ЕO2 + 2K2S2O7 = K2Е(SO4)3 + K2SO4.

Оксиди d -елементів IV групи добре взаємодіють із флюороводневою кислотою з утворенням комплексних фторидiв:

ЕO2 + 6HF = H2[ЕF6] + 2H2O, де Е = Ti,Hf.

Вiдповiднi гiдроксиди  отримують дiєю розчину лугу на сполуки металiв: 

TiCl4 + 4NaOH = Ti(OH)4 ↓ +4NaCl.

При сплавленнi TiO2 з оксидами чи карбонатами лужних металiв утворюються сполуки типу xM2O · yTiO2; причому найчастiше зустрiчаються x = 1 або 2, а y = 1 (Na2TiO3,Na4TiO4):

TiO2 + Na2CO3 = Na2TiO3 + CO2.

У водному розчині титанати гiдролiзують повнiстю.

Галогенiди металiв отримують за схемами, які характернi для неметалiв. Наприклад, хлориди елементiв одержують з відповідних оксидiв шляхом дiї хлору в присутностi вуглецю:

ЕO2 + C + 2Hal2 =ЕHal4 + CO2.

При надлику кислоти утворюються комплекси складу H2[ЕГ6]. 

Титану (IV)хлорид – рiдина, що димить на вологому повiтрi внаслiдок гiдролiзу:

TiCl4 + H2O = TiOCl2 + 2HCl.

Карбiди, сульфiди та нiтриди одержують як прямим високотемпературним синтезом, так i непрямими методами:

2TiO2 + 4C + N2= TiN + 4CO,

2TiC + N2 + H2 = 2TiN + C2H2,
ZrO2 + 3C = ZrC + 2CO.

Лабораторним способом одержання сполук титану(ІІІ) є вiдновлення кристалiчних сполук титану(IV) воднем, наприклад у розчинi можна провести реакцiю з використанням водню у момент видiлення:

2TiOCl2 + Zn + 4HCl = 2TiCl3 + ZnCl2 + 2H2O.

Iон [Ti(H2O)6]3+ має характерне фiолетове забарвлення, і його застосовують для аналітичного визначення титану. 
Сполуки Ti (ІІІ)  проявляють сильні відновні властивості:

5Ti2(SO4)3+2KMnO4+2H2O = 10TiOSO4+K2SO4+2MnSO4+H2SO4.

Лабораторна-робота № 2
d-елементи ІV групи та їх сполуки
Мета роботи: вивчення властивостей d-елементів ІV групи та їх найважливіших сполук, які мають практичне застосування.

Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: Zn (гран.), H2SO4, НСl, NaOH (40%), Na2S, H2O2 (3%), KMnO4 Ti(SO4)2, Ti(SO4)2,TiO(SO4)2.
Порядок виконання роботи 

1. Властивості сполук титану

1.1. Одержання і властивості титан (ІV) гідроксиду
Відлийте в пробірку 1-2 мл розчину титаніл сульфату. Додайте до нього 1-2 мл концентрованого (40%) розчину лугу. Що при цьому спостерігається?

Половину вмісту пробірки відлийте в другу пробірку (приблизно 2 мл). Потім у першу пробірку долийте 1-2 мл концентрованого розчину лугу (40%), а в другу- розчин сульфатної кислоти (1-2 мл). 
Складіть рівняння реакцій. Відзначте ваші спостереження, зробіть висновки про кислотно-основні властивості титан (ІV) гідроксиду.
TiOSO4  + NaOH →

Ti(OH)4 + H2SO4  →

TiO(OH)4 + NaOH   →
1.2. Гідроліз титанілу сульфіду TiOS
Відлийте в пробірку 1-2 мл розчину титаніл сульфату. Додайте до нього 1-2 мл розчину натрію сульфіду. Що при цьому спостерігається?

Розділіть вміст пробірки на дві частини. До однієї частини (1-2 мл) додайте 1 мл розчину (40%) натрію гідроксиду. До іншої - долийте (повільно, по краплях) розчин сульфатної кислоти. Складіть рівняння реакцій і вкажіть Ваші спостереження.
TiOSO4  + Na2S →
TiOS + NaOH   →

TiOS + H2SO4  →
1.3. Одержання сполук титану (ІІІ)
До 2-3 мл розчину титаніл сульфату додайте кілька гранул цинку і долийте 2-3 мл концентрованого розчину cульфатної кислоти. Що спостерігаєте? Розчин, що утворився, злийте, відокремивши від гранул цинку, і розлийте порівну в три пробірки. Дві з них закрийте пробками, а третю залиште відкритою і злегка збовтайте до зміни забарвлення. Вкажіть колір розчину. Напишіть рівняння відповідних реакцій. Одержаний розчин залиште для подальших досліджень. 
TiOSO4  + Zn + H2SO4 →
Ti2(SO4)3 + O2 + H2O →
1.4. Властивості сполук титану (ІІІ)

а) До 1 мл розчину солі титану (ІІІ), отриманому в досліді 1.3. - долийте по краплях розведений розчин калію перманганату. Складіть рівняння реакції і вкажіть у звіті ваші спостереження.
Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2O →

б) Вміст пробірки з розчином солі титану (ІІІ) розділіть навпіл. Додайте до обох частин по краплях розчин натрій гідроксид. Що при цьому спостерігається? Додайте в одну пробірку 2-3 мл розчину лугу, а в іншу пробірку 1-2 мл розчину кислоти. Що ви при цьому спостерігаєте? Напишіть рівняння відповідних реакцій, вкажіть ваші спостереження. Зробіть висновок про кислотно-основні властивості титан (ІІІ) гідроксиду.
Ti2(SO4)3  + NaOH → 
Ti(OH)3 + NaOH →
Ti(OH)3 + HCl →

1.5. Синтез пероксосполук титану
До 1 мл підкисленного хлоридною кислотою розчину сульфату титанілу додайте 2-3 мл розчину Н2О2 (3%). Спостерігайте появу яскравого забарвлення розчину внаслідок утворення пероксосполук. Якого кольору отриманий  розчин? Складіть рівняння  відповідної реакції.
TiOSO4 + H2O2 + HCl →

Завдання для самостійної підготовки до лабораторної роботи №2
1. Загальна характеристика d-елементів ІV групи. Чим пояснюється подібність властивостей цирконію і гафнію, а також їх сполук?

2. Одержання і фізичні властивості титану, цирконію і гафнію.

3. Хімічні властивості титану, цирконію і гафнію.

4. Одержання, кислотно-основні і окисно-відновні властивості сполук титану з проміжними ступенями окиснення +2 і +3.

5. Одержання і хімічні властивості сполук титану, цирконію і гафнію з максимальним ступенем окиснення +4.

6. Як змінюються кислотно-основні властивості в наступних рядах оксидів: 



а) ТiO – Ті2О3 – ТіО2; 



б) ТіО2 - ZrO2 – НfО2?

7. Закінчіть рівняння наступних реакцій:



Ті + НСІ →






Ті + HNO3 ( конц.) →



ТiO + H2SO4 →

ТіCI3 + O2 + HCI →

ТіCI4 + Mg t→

ТіCI4 + Н2O →

ТіOSO4 + Zn + HCI →

ТіО2 + CaO t→

Ті(SO4)2 + Н2O →

ТіО2 + H2SO4 →

ТіOSO4 + H2O2 + H2SO4 →

ТіО2 + K2S2O7 t→




Zr + HNO3 + HCI→


Na2ZrO3 + HCI →



ZrCI4 + Н2O →



Hf + O2 +  NaOH t→




HfO2 + HF(надл.) →

8. Для легування сталі необхідно у розплав  внести  титан, щоб його масова частка становила 0,11 %. Яку масу сплаву ферротитану необхідно додати до розплаву сталі масою 200 кг, якщо масові частки металів у ферротитані відповідно становлять: титану – 25 %, заліза – 75 %

d-ЕЛЕМЕНТИ V ГРУПИ (V, Nb, Ta)
 До підгрупи належать елементи: V – ванадій, Nb – ніобій, Ta – тантал та Db – дубній. На відміну від підгрупи As у підгрупі Ванадію із збільшенням атомного номера елемента ущільнюються електронні оболонки атомів. Про це свідчать зростання енергії іонізації в ряді V–Nb–Ta (6,74 – 6,88 – 7,89 еВ) та відповідний характер зміни атомних та йонних радіусів (0,134 – 0,145 – 0,146 нм). 
Загальні властивості d-елементів V групи

	Атомний номер 
	Назва 
	Електронна конфігурація 

  
	ρ г/см3 
	Енергія іонізації, еВ 
	Атомний радіус, нм
	Ступінь окиснення 

	23 
	Ванадій V 
	 3d34s2 
	6,74
	1,45 
	0,134
	+2,+3,+4,+5 

	41 
	Ніобій Nb 
	 4d35s2 
	6,88
	1,23 
	0,145
	+2,+3,+4,+5 

	73 
	Тантал Ta 
	4f145d36s2 
	7,89
	1,33 
	0,146
	+2,+3,+4,+5 


 Практично однакові значення радіусів для Nb і Ta є наслідком «лантаноїдного стиснення», тому Nb і Ta за властивостями подібні між собою більше, ніж з V (як і елементи VІб і VІІб підгруп). Електроннi конфiгурацiї елементiв цiєї групи мають передбачeваний вигляд (n − 1)d3ns2 . Характеристичним ступенем окиснення є +5, проте нижчi ступенi окиснення вiдомi i характернi у першу чергу для ванадiю. Стабiльнiсть вищого ступеню окиснення збiльшується при переходi вiд V до Ta. 
D-елементи п'ятої групи належать до досить поширених. За вмістом у земній корі (0,014 мас. %) ванадій займає п'яте місце серед перехідних металів, поступаючись лише залізу, титану, марганцю та цирконію. Ванадій, ніобій і тантал - розсіяні елементи, тобто. що зустрічаються переважно над формі окремих мінералів, а вигляді домішок до руд інших металів. Ванадій міститься в основному у вигляді домішки до титаномагнетитових руд. Відомо близько 90 мінералів ванадію, найважливіші з яких ванадиніт Pb5(VO4)3Cl і патроніт VS4. Тантал і ніобій із залізом, кальцієм, манганом, титаном та рідкоземельними елементами утворюють складні оксиди, які входять до складу лужних вивержених порід - пегматитів. Наприклад, у мінералі фероколумбіті FeNb2O6 частина атомів заліза зазвичай заміщена на манган, а частина ніобію - на тантал.
Простi речовини d -елементів V групи 
Елементи підгрупи ванадію виявляють стійку ступінь окиснення +5. Нижчі ступеня окиснення (+2, +3, +4) характерні лише ванадію.

Ванадій, ніобій та тантал – метали сірого кольору, стійкі на повітрі, малореакційні. Ванадій розчиняється лише в концентрованих нітратній та сульфатній кислотах та в царській горілці з утворенням оксосолей: 

V + 6HNO3 = VO2NO3 + 5NO2 + 3H2 O,
3V + 5HNO 3 + 3HCl = 3VO2 Cl + 5NO + 4H2O.
Ніобій і тантал розчиняються тільки в суміші нітратної та плавикової кислот:

3Nb (Ta) + 5HNO 3 + 21HF = 3H2NbF7 + 5NO + 10H2O.
Висока хімічна стійкість ніобію та танталу обумовлена утворенням на їх поверхні оксидних плівок, які захищають поверхню металу за будь-яких рН середовища.

Ванадій, ніобій та тантал окислюються при сплавленні з лугами у присутності окисників:

6Е + 5KClO3 + 18KOH = 6K3ЕO4 + 5KCl + 9H2O.
У порошкоподібному стані ці метали при нагріванні взаємодіють із киснем, сіркою, галогенами та азотом.
Сполуки d -елементів V групи (+2) 

Ванадiй утворює ряд сполук у цьому ступенi окиснення, проте всi вони є активними вiдновниками i тому нестiйкi. Ванадiй (ІІ) оксид можна одержати за реакцiєю відновлення воднем  ванадiй (V) оксиду: 
V2O5 + 3H2 = 2VO + 3H2O.
Ванадiй бiльш активний, нiж водень, тому метал у цiй реакцiї утворитися не може. VO з водою i лугами  не взаємодiє, однак розчиняється у розведених кислотах, що вказує на його основний характер: 
VO + 2HCl = VCl2 + H2O.

V(OH)2 випадає у осад при взаємодії солей V (ІІ) з розчином лугу: 
VSO4 + 2NaOH = V(OH)2 ↓ + Na2SO4.
Галогеніди ванадію (ІІ) одержують шляхом вiдновленням галогенiдiв ванадію (ІІІ), наприклад: 
2VCl3 + H2 = VCl2 + 2HCl↑.
Ванадiй (ІІ) хлорид у реакцiях виступає  сильним вiдновником:
3VCl2 + 2CO2 = 2VOCl + VCl4 + 2CO.
У присутностi окисникiв сполуки ванадiю (ІІ) легко окиснюються до сполук ванадію (ІІІ), а за їх вiдсутностi може вiдбуватися поступове окиснення водою.
Сполуки d -елементів V групи (+3)

Ванадiй (ІІІ) оксид одержують аналогiчно VO, але при нижчих температурах (<10000С): 
V2O5 + 2H2 = V2O3 + 2H2O
Гiдроксид V(OH)3 є амфотерним з домінуванням основних властивостей: 

V2O3 + Na2O = 2NaVO2,
V2O3 + 6HF = 2VF3 + 3H2O.
Галогенiди ванадiю (ІІІ) одержують наступним чином: 

V(OH)3 + 3HF = VF3 + 3H2O,
2VCl4 = VCl3 + Cl2,
2V + 3Е2 = 2VЕ3,  де Е = Br, I.
Сполуки d -елементів V групи (+4)
Оксиди складу ЕО2 одержують шляхом вiдновлення вищих оксидiв: 
V2O5 + H2C2O4 =2VO2 + H2O + 2CO2,
Nb2O5 + H2 = 2NbO2 + H2O,
Ta2O5 + C =2TaO2 + CO.

VO2 розчиняється як у кислотах, так i у лугах: 

VO2 + 2HCl + 4H2O = [VO(H2O)5]Cl2,
4VO2 + 2KOH = K2V4O9 + H2O.
Тантал(ІV)  оксид  реагує з лугами лише за участю окисникiв з утворенням  танталатів:

 4TaO2 + 12KOH + O2 = 4K3TaO4 + 6H2O.

Тетрахлорид ванадію можна отримати прямим хлоруванням, а тетрафторид отримують за обмiнною реакцiєю: 
V + 2Cl2 = VCl4, 
VCl4 + 4HF = VF4 + 4HCl.

Хлориди Ta одержують взаємодiєю із активним вiдновником: 
3TaCl5 + Al = 3TaCl4 + AlCl3.
Сполуки d -елементів V групи (+5)
Сполуки d -елементiв V групи у цьому ступенi окиснення найбiльш рiзноманiтнi та стiйкi. Оксиди одержують прямим синтезом з простих речовин при нагрiваннi.  У лабораторiї V2O5 отримують за  реакцiєю:

2NH4VO3 = V2O5 + 2NH3 + H2O.

За своєю природою оксиди є кислотними, але V2O5, на вiдмiну вiд Nb2O5 та Ta2O5, реагує з кислотами з утворенням солi ванадій(V) оксонітрату:
V2O5 + 2HNO3 = 2VO2NO3 + H2O.
З лугами взаємодіє лише V2O5 з утворенням солей ванадатних кислот: 
V2O5 + 6KOH = 2K3VO4 + 3H2O,
V2O5 + 4KOH = K4V2O7 + 2H2O.
V2O5 може проявляти окиснi властивостi, наприклад:
V2O5 + 6HCl(конц) = 2(VO)Cl2 + Cl2 ↑ +3H2O,
2V2O5 + 4H2SO4(конц) = 4(VO)SO4 + 4H2O + O2 ↑.
Nb2O5 i Ta2O5 реагують з лугами, а у кислотах не розчиняються зовсiм. 
3Ta2O5 + 8NaOH = Na8[Ta6O19] + 4H2O. 

Для усiх d - елементiв V групи у  ступенi окиснення +5 характерне утворення пероксосполук : 

NaVO3 + 2H2O2 + HNO3(конц.) = H3[VO2(O2)2] + NaNO3 + H2O,
для Nb i Ta характерны пероксосполеки складу (NH4)3[Е(O2)4]·xH2O, де Е - Nb, Ta.
Лабораторна робота №3
d-елементи V групи та їх сполуки
Мета роботи: вивчення властивостей d-елементів V групи та їх найважливіших сполук, які мають практичне застосування.
Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: Zn (гран.), H2SO4(конц.), НСl(конц.), NaOH, Na2S, H2O2(3%), KMnO4, KJ, NH4VO3, AgNO3, крохмаль, штатив з пробірками. 
Порядок виконання роботи 

Властивості сполук ванадію
1. Синтез гексаванадат-іону (V6O174-)

До 2 мл розчини амонію (чи натрію) метаванадату обережно, по краплях долийте концентрованого розчину сульфатної кислоти. Спостерігайте за зміною забарвлення розчину до жовтого кольору в результаті перетворення ванадат-іону (VO3-) у триметаванадат-іон (V3O93-), а потім у гексаванадат-іон V6O174-. У ході цієї реакції забарвлення розчину знову змінилося. Вкажіть його. Напишіть рівняння відповідних реакцій.

До отриманого розчину амонію гексаванадату обережно долийте розчин лугу. Спостерігайте появу жовтого забарвлення розчину триметаванадату, а потім блідно-жовтого забарвлення метаванадату. Напишіть рівняння реакцій в іонному вигляді і вкажіть свої спостереження.
NH4VO3 + H2SO4 →
(NH4)3V3O9 +  H2SO4 →
(NH4)4V6O17  +  NaOH →
(NH4)3V3O9 +  NaOH →
2. Послідовне відновлення сполук ванадію 
від ванадат-іона VO3- до V+2
До 5-6 мл насиченого розчину амонію чи натрию метаванадату долийте 3- 4 мл концентрованого розчину хлоридної кислоти і помістіть туди кілька гранул цинку. Спостерігайте бурхливо протікаючу реакцію з послідовною зміною забарвлення розчину від блідо-жовтого через ряд проміжних до фіолетового. У які проміжні кольори послідовно забарвлюється розчин? В міру зміни розчином того чи іншого забарвлення відлийте в заздалегідь приготовлені пробірки по 1 мл отриманого розчину, закрийте пробками і залиште для наступних дослідів. Складіть рівняння реакцій відновлення V+5 до V+4, V+4 до V+3, V+3 до V+2 і загальне рівняння реакції відновлення V+5 до V+2.. 
NH4VO3 + Zn + HCl →
VOCl2 + Zn + HCl→

VCl3  + Zn + HCl →
3. Властивості сполук ванадію (ІV)
До 1 мл розчину сполук ванадію (ІV), (якого він кольору?), отриманого в досліді 2 долийте по краплях розведений розчин лугу. Що ви при цьому спостерігаєте? Розлийте вміст цієї пробірки у дві пробіроки і визначте його відношення до основ і кислот. Запишіть Ваші спостереження, складіть рівняння реакцій, з огляду на те, що в лужному середовищі утворився ванадил гідроксид (VО(ОН)2).
VOCl2  + NaOH  →
(VО(ОН)2) + NaOH  →
(VО(ОН)2) + HCl  →
4. Властивості сполук ванадію (ІII)
а) До 1 мл розчину солі ванадію (ІІІ), отриманого в досліді 2 долийте по краплях розведений розчин лугу. Вкажіть колір вихідного розчину і колір продукту, що утворився. Отриманий продукт випробуйте на взаємодію з кислотами і лугами. Зробіть висновок про його властивості. Складіть рівняння відповідних реакцій і вкажіть Ваші спостереження.
VCl3  + H2SO4→
VCl3  + NaOH →

б) До 1-2 мл насиченого розчину амонію чи натрію ванадату долийте 1-2мл розчину калію йодиду і 2-3 мл концентрованого розчину хлоридної кислоти. Що Ви при цьому спостерігаєте? Додайте краплю крохмального розчину і зверніть увагу на колір вмісту пробірки. Напишіть рівняння реакції, з огляду на те, що V+5 відновиться до V+3.

NH4VO3 + KI + HCl →
5. Властивості сполук ванадію (ІІ)
а) До 1 мл розчину солі ванадію (ІІ) (якого він кольору?), отриманого у досліді 2, долийте розчин лугу. Що при цьому спостерігається. Як відноситься отриманий ванадій (ІІ) гідроксид (V(ОН)2) до кислот і лугів. Зробіть висновок про його властивості. Напишіть рівняння реакцій і вкажіть ваші спостереження.
VCl2 + NaOH→

V(ОН)2  + NaOH→
V(ОН)2  + H2SO4→
б) До 1 мл ппідкисленого  розчину солі ванадію (ІІ), отриманого в досліді 2, додайте по краплях розведений розчин калію перманганату. Що при цьому спостерігається? Якими властивостями: відновними чи окисними володіє V+2- іон? Напишіть рівняння реакції.
VCl2 + KMnO4 + HCl→
6. Окисні властивості іона V+5
Відлийте в пробірку 1-2 мол розчину ванадату амонію чи натрію, додайте 0,5 мл концентрованої хлоридної кислоти і прилийте 1 мл розчину сульфіду натрію. Відзначте утворення  осаду колоїдної сірки (якого кольору?) і зміну забарвлення розчину. Яким він став? При необхідності для прискорення реакції злегка нагрійте пробірку. Напишіть рівняння реакції.
NH4VO3 + Na2S + HCl →
7. Одержання амонію тетратіованадату - (NH4)3VS4
До 1-2 мл розчину амонію ванадату. Обережно, по краплям додайте розчин амонію сульфіду. Що при цьому спостерігається? До отриманого червоно-бурого розчину додайте 1 мл розчину хлоридної кислоти. Відзначте випадання темного осаду і зміну кольору розчину. Якого кольору цей розчин? Складіть рівняння реакції і напишіть ваші спостереження.
NH4VO3 + (NH4)2S →

(NH4)3VS4  + HCl →
8. Одержання малорозчинного аргентуму ванадату 
До 1 мл розчину амонію чи натрію ванадату додайте розчин арґентум (І) нітрату. Що при цьому спостерігається і якого кольору продукт? Складіть рівняння реакції, з огляду на те, що утвориться аргентуму ортованадат.
NH4VO3 + AgNO3→

9. Одержання пероксосполук ванадію – 
надванадієвої кислоти (HVО4)
Відлийте в пробірку 1-2 мл розчину амонію чи натрію ванадату і підкисліть його концентрованою сульфатною кислотою. Долийте декілька капель 3%-ного розчину водню пероксиду. Спостерігайте зміну забарвлення розчину внаслідок утворення надванадієвої кислоти. Складіть рівняння реакції і запишіть свої спостереження.
NH4VO3 + H2O2 + H2SO4 →
Завдання для самостійної підготовки до лабораторної роботи:
1. Загальна характеристика d-елементів V групи.

2. Одержання і фізичні властивості ванадію, ніобію і танталу.

3. Хімічні властивості ванадію, ніобію і танталу.

4. Одержання, кислотно-основні і окисно-відновні властивості сполук ванадію з проміжними ступенями окиснення +2, +3 і +4.

5. Одержання і хімічні властивості сполук ванадію, ніобію і танталу з максимальним ступенем окиснення +5.

6. Як змінюються кислотно-основні і окисно-відновні властивості в наступних рядах сполук s-елементів V групи:



а) VO - V2О3 - VO2 - V2O5; 



б) V2O5 – Nb2O5 – Та2O5; 


в) V+2- V+3- V+4- V+5;



г) V+5-Nb+5-Ta+5?

7. Закінчіть рівняння наступних реакцій:



V + НNO3→


V2O5 + NаОН →


Та + НNO3 + НF →


V2O5+ А1 t→              


VO2+ Н2SO4 →



ТаСІ5 +Mg t→


VO2 + NаОН →


ТаF5 + КF →                



V2O5 + НNO3 →



NH4VO3+Zn+HCI →


V2O5 + НСІ →


H4VO3 + Н2O2 + Н2SO4 →

8. Ванадій отримують шляхом відновлення ванадію (V) оксиду металевим кальцієм. Яку масу металу можна отримати при відновленні концентрату масою 300г  у якому масова частка V2O5 дорівнює 89%? Яку масу технічного кальцію треба взяти для відновлення, якщо масова частка СаО у технічному металі становить 7 %
d -ЕЛЕМЕНТИ VI ГРУПИ (Cr, Mo, W)

Електронні формули атомів d -елементів VI групи:

Cr - 3d 54s1;
Mo - 4d 55s1;
W - 4f 145s2p6 d4 6s2. 

У дану групу входять хром, молiбден i вольфрам. В атомах d -елементів VI групи валентними електронами є s -електрони зовнішнього рівня та d - електрони передостаннього. В атомах хрому і молібдену має місце провал одного електрона з ns- на (n - 1)d -оболонку. Близькість значень атомних та іонних радіусів молібдену та вольфраму пов'язана з наявністю заповненої електронами 4f -оболонки в атомі вольфраму (лантаноїдний стиск). Наслідком цього є подібність хімічних властивостей молібдену та вольфраму та їх сполук. Властивості хрому та його сполук суттєво відрізняються.
Властивості атомів d -елементів VI групи

	Елемент
	Радіус атома, нм
	Умовний радіус іону Е+6, нм
	Енергія іонізації, еВ
	Основні ступені окислення*

	Cr
	0,127
	0,035
	6,76
	+2, +3*, +6

	Mo
	0,139
	0,065
	7,10
	+2, +3, +6*

	W
	0,140
	0,065
	7,98
	+2, +3,+6*


Примітка.  * - найбільш стійкі ступені окислення.

У вигляді простих речовин хром, молібден, вольфрам це метали, тому що на зовнішньому енергетичному рівні мають лише один або два електрони. Енергія іонізації від хрому до молібдену збільшується, а хімічна активність - зменшується.

Для молібдену та вольфраму низькі ступеня окиснення не характерні. Стійким ступенем окиснення для них є +6. Для хрому найстійкіший ступінь окиснення +3. У ступені окислення +6  хром, молібден і вольфрам - електронні аналоги, а отже, і хімічні аналоги p -елементів VI групи: утворюють сполуки аніонного типу, наприклад, H2ЕO4 , Ме2ЕО4 , Me2Е2O7 , де M - однозарядні катіони; оксиди ЕO3 мають кислотний характер.

Хром, молібден і вольфрам є добрими комплексоутворювачами, тому що у валентному електронному шарі є вакантні орбіталі з низькою енергією.

У ряді Cr – Mo – W хімічна активність зменшується. По відношенню до повітря і води ці метали є стійкі, оскільки покриті міцною оксидною плівкою. Стандартний електродний потенціал φ°(Cr3+/Cr) = - 0,744, тому хром реагує з розведеними кислотами з виділенням водню. До концентрованих HNO3 і H2SO4 хром стійкий до холоду, а при нагріванні окислюється з утворенням солей хрому(III).

Концентрована нітратна та сульфатна кислоти при нагріванні окислюють молібден до MoO3. Вольфрам можна розчинити дією суміші нітратної та плавикової кислот: W + 2HNO 3 + 8HF = H2[WF8] + 2NO + 4H2O/
Найбільш поширений у природі хром. Його вміст у земній корі становить 0,012 мас. % , що порівняно із вмістом ванадію (0,014 мас. %) та хлору (0,013 мас. %). Молібден (3·10 -4 мас. %) та вольфрам (1 · 10 -4 мас. %) відносять до рідкісних та розсіяних металів. Найважливіший промисловий мінерал хрому – хромистий залізняк FeCr2O4. Основна форма знаходження молібдену та вольфраму в природі – польові шпати, піроксени. З мінералів молібдену найбільше значення має молібденіт MoS2, переважно завдяки тому, що містить значні кількостей інших металів, що значно полегшує переробку руди. Найважливіші мінерали вольфраму - шееліт CaWO4  і вольфраміт (Fe, Mn) WO4, однак середній вміст вольфраму в рудах вкрай низький - не більше 0,5 мас. %.

Простi речовини d -елементів VI групи
Метали доволi iнертнi та стiйкi по вiдношенню до води та кисню за рахунок утворення суцiльної оксидної плiвки. Руйнування оксидної плiвки рiзко збiльшує активнiсть металiв. Хром реагує з розведеними кислотами, оскiльки характер його оксидної плiвки (близької за складом до Cr2O3) – амфотерний: 

Cr2O3 + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2O,

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2.

Mo i W стiйкi завдяки захисним плiвкам складу ЕO3 кислотного характеру. Cr, Mo i W пасивуються у концентрованих кислотах-окисниках. У лужному середовищі Mo i W менш стiйкi за хром, для якого не характерне утворення вищого оксиду на поверхнi.

Нижчі ступеня окиснення для молібдену та вольфраму не характерні. Переведення молібдену та вольфраму в розчинний стан найлегше здійснити шляхом  сплавлення з лугами у присутності окисників:

Е + 2NaOH + 3NaNO 3 = Na2 ЕO4 + 3NaNO2 + H2O
У порошкоподiбному станi метали бiльш активнi: при нагрiваннi вони легко згоряють до оксидiв (Cr2O3, MoO3, WO3) , та взаємодіють з неметалами:

4Cr + 3O2  = Cr2O3, 

2Cr + N2 = 2CrN, 

2Cr + 3I2 = 2CrI3.
Сполуки d -елементів VI групи (+2)

Солі хрому(II) можна отримати при розчиненні хрому у розведених кислотах (HCl, H2SO4 ) за присутності водню:

Cr + 2HCl = CrCl2 + H2 ↑,
або відновленням солей хрому (III) воднем або цинком.


При взаємодії лугів із CrCl2 утворюється осад - основний гідроксид хрому (II). Ступінь окислення +2 для хрому нестійка, і його сполуки є сильними відновниками (φ°(Cr3+ /Cr2+ ) = –0,41). У розчинах солі хрому(II) поступово відновлюють водень із води:

2CrCl2 + H2O = 2CrOHCl2 + H2↑.
Сполуки d -елементів VI групи (+3)

Найбільш стiйкий ступiнь окиснення хрому +3.  Cr2O3 являє собою тугоплавку темно-зелену речовину, нерозчинну у воді, кислотах і лугах, має амфотерні властивості. Легше за все його одержують термiчним розкладанням амонiй дихромату: 

(NH4)2Cr2O7 = Cr2O3 + N2 + 4H2O.

Гiдроксид хрому (ІІІ) одержують реакцiєю обмiну через його нерозчиннiсть у водi:

Cr2(SO4)3 + 6NH4OH = 2Cr(OH)3 ↓ +3(NH4)2SO4.

Хрому (III) оксид при сплавленні з лугом у присутності сильного окисника виявляє відновні властивості:

Cr2O3 + 4NaOH + KClO3 = 2Na2CrO4 + KCl + 2H2O.
Амфотерні властивості Cr(OH)3  виявляються при  взаємодії з кислотою та лугом, при додаванні яких осад хрому(ІІІ) гідроксиду  розчиняється. 
Cr(OH)3 + 3HCl = CrCl3 + 3H2O,
Cr(OH) 3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6].
Оскільки основні властивості хрому(III) виражені сильніше, ніж кислотні, то катіонні солі хрому гідролізують частково:

Cr3+ + H2O = CrOH2+ + H+ ,

а аніонні - повністю:

[Cr(OH)6 ]3– = Cr(OH) 3 + 3OH –
У присутності карбонатів та сульфідів лужних металів гідроліз катіонних солей хрому протікає незворотньо:

2Cr3+ + 3CO3 2- + 3H2O = 2Cr(OH)3  + 3CO2↓,
2Cr3+ + 3S2– + 6H2O = 2Cr(OH)3 ↓ + 3H2S.
У присутності окисників солі хрому(III) переходять у сполуки хрому(VI) -  K2CrO4 (у лужному середовищі) та K2Cr2O 7 (у кислому середовищі).

Відновні властивості сполук хрому(III) розглянемо на прикладі взаємодії солей хрому(III) з пероксидом водню:

2CrCl 3 + 10NaOH + 3H2O2 = 2Na2CrO4 + 8H2O + 6NaCl.
Хром(III) утворює велику кількість комплексних сполук з координаційним числом 6. Наприклад, у водних розчинах хром(III) хлориду утворюються аквакомплекси: [Cr(H2O)6]Cl3 , [Cr(H2O)5Cl]Cl2 [Cr(H2O)4Cl2]Cl.

У лужних розчинах стійкі гідроксокомплекси: [Cr(OH)6]3–. Сульфат хрому з сульфатами лужних металів утворює подвійні солі: МеCr(SO4)2 ·12H2O (хромові галуни). У твердому вигляді ці комплексні сполуки є стійкими, а у водних розчинах повністю іонізовані.

Забарвлення комплексних сполук хрому (III) змінюється, залежно від складу внутрішньої сфери, від зеленої до синьо-фіолетової.
Сполуки Mo (+3) одержують вiдновленням сполук у бiльш високих ступенях окиснення: 

3MoCl5 + 2Mo = 5MoCl3.

Гiдроксид Mo(OH)3, який одержують аналогiчно Cr(OH)3, виступає сильним вiдновником. Вiн розкладає воду з видiленням водню i утворенням MoO3: 

2Mo(OH)3 = 2MoO3 + 3H2.
Сполуки d -елементів VI групи (+6)
Ступiнь окиснення +6 характерна для молiбдену i вольфраму і хрому. У ступені окислення +6 хром утворює оксид CrO3 - хромовий ангідрид. CrO3 при розчиненні у воді утворює сильну двоосновну хроматну кислоту H2CrO4 жовтого кольору. При зміні рН розчину протікає поліконденсація з утворенням поліхромових кислот : H2Cr2O7 - дихроматна , H2Cr3O10 - трихроматна, H2Cr4O13 - тетрахроматна. 

У хімічній практиці найчастіше використовують хромати та дихромати лужних металів. Хромати стійкі у лужному середовищі, дихромати – у кислому. При зміні рН розчину можливий взаємний перехід в системі хромат-дихромат:

2CrO2-4 + 2H+ = Cr2O7 2-+ H2O,
Cr2O72- + OH  = 2CrO42-+ H2O.
Сполуки хрому (VI) - хром(VI)оксид, хромати і дихромати - в окислювально-відновних реакціях є сильними окисниками:

Cr2O72- + 4H+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O; φ° = 1,33 В,
K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = 3S + Cr2(SO4)3 +K2SO4 + 7H2O,
K2Cr2O7 + 3H2S + H2O = 3S + 2Cr(OH)3 + 2KOH.

Суміш однакових об'ємів насиченого розчину K2Cr2O7 і концентрованої H2SO4 - «хромова суміш» застосовується в лабораторіях для миття посуду. Хромовий ангідрид, CrO3 , застосовується як окисник у органічному синтезі.

Для хрому(VI) відомі пероксидні сполуки: пероксид хрому CrO5 і солі пероксохромових кислот H2Cr2O12 і H2CrO6 .

Утворення пероксидних сполук хрому(VI) інтенсивно-синього кольору є якісною реакцією на сполуки хрому(VI):

K2Cr2O7 + H2SO4 + 4H2O2 = 2CrO5 + K2SO4 + 5H2O.
У водних розчинах всі пероксидні сполуки хрому нестійкі та легко розкладаються з виділенням кисню та утворенням хрому (III):

4CrO3 + 6H2SO4 = 7O2↑ + 2Cr2(SO4)3 + 6H2O.
Хром, молібден, вольфрам утворюють оксогалогеніди ЕO2Hаl2 та ЕОHаl4 . Сполуки складу ЕHаl6 відомі тільки для молібдену та вольфраму. Кислотні властивості гідроксидів H2ЕO4 у ряді Cr - Mo - W зменшуються, відповідно зменшується і ступінь ковалентності зв'язку Е-Hаl.

Сполуки типу ЕO2 Hаl2 гідролізуються за типом галогенангідридів:
ЕO2 Hаl2 + 2H2O = H2ЕO4 + 2HHаl.
Для сполук хрому гідроліз незворотній. Похідні молібдену та вольфраму менше гідролізують, що пов'язано зі значно меншими кислотними властивостями гідроксидів молібдену та вольфраму.

Найбільше практичне застосування має хром(VI)оксохлорид CrO2Cl2 - червоно-бура рідина, що має яскраво виражені окисні властивості:

2CrO2Cl2 + 8HCl = 3Cl2 + 2CrCl3 + 4H2O.
Молiбден та вольфрам у ступені окислення  (+6) практично не проявляють окисних властивостей. Однак, при нагрiваннi MoO3 легко вiдновлюється до нижчих оксидiв, а при високiй температурi – до метала:
 ЕO3 + 3H2 = Е + 3H2O. 
Гiдроген сульфiд i деякi сульфiди металiв при взаємодiї з MoO3 утворюють сульфiди: 
MoO3 + 3H2S =MoS2 + 3H2O + S.
Лабораторна робота № 4
d- елементи VI групи та їх сполуки

Мета роботи: вивчити загальні характеристики, способи одержання, фізико-хімічні властивості, застосування d-елементів VІ групи та їх найважливіших сполук.
Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: Zn (гран.), H2SO4(конц.), НСl(конц.), NaOH, Na2S, H2O2(3%), (NH4)2MoO4, Bi(NO3)3, КNO3, K2CO3, CrO3, CrCl3, Cr2O3, К2CrO4, К2Cr2O7, СН3СООН, Рb(NO3)3, етанол, пробірка з газовідвідною трубкою, фарфорова чашка, універсальний індикаторний папір, штатив з пробірками. 
Порядок виконання роботи
1. Одержання і властивості сполук хрому (ІІ)
а). Налийте в пробірку 3 мл розчину хром (III) хлориду, прилийте 2 мл сульфатної або хлоридної кислоти і додайте одну гранулу цинку. Пробірку закрийте корком з газовідвідною трубкою і гумовим клапаном. Спостерігайте виділення водню і зміну забарвлення розчину. Запишіть рівняння реакції. Розчин збережіть закритим для наступного досліду.
CrCl3 + HCl + Zn →

б). Налийте в пробірку 1 мл одержаного в досліді 1.1. хром (II) хлориду і спостерігайте за ним деякий час. Які зміни відбуваються? Напишіть рівняння реакції.
CrCl2 + O2 +H2O→
в). До 1 мл хром (II) хлориду прилийте надлишок лугу. Що спостерігається? Які властивості проявляє хром (II) хлориду. Напишіть рівняння реакції.
CrCl2 + NaOH→
г). До 0,5 мл розчину бісмуту (ІІІ) нітрату прилийте 1 мл одержаного раніше хром (II) хлориду. Що при цьому утворюється? Напишіть рівняння реакції.
CrCl2 + Bi(NO3)3→
2. Одержання і властивості сполук хрому (ІІІ).

а). В пробірку налийте 0,5 мл розчину однієї із солей хрому (III) і прилийте розчин натрій гідроксиду спочатку до утворення осаду, а далі до його розчинення. Напишіть рівняння хімічних реакцій і спостереження.
Cr2(SO4)3 + NaOH→
Cr(OH)3 + NaOH→
б). Одержаний натрію хроміт розділіть на дві рівні частини. Першу залишіть для наступного досліду, а до другої прилийте розчин хлоридної кислоти до появи осаду, а відтак до його розчинення. Запишіть рівняння реакції.
NaCrO2 + HCl →
Cr(OH)3 + HCl →
в). До розчину хроміту натрію прилийте 2 мл води і прокип'ятіть його. Поясніть утворення осаду і запишіть рівняння хімічної реакції.
NaCrO2 + H2O →

г). В пробірку налийте 0,5 мл розчину хром (III) нітрату. З допомогою універсального індикаторного паперу дослідіть реакцію середовища, і запишіть відповідне рівняння реакції. Далі до даного розчину прилийте 0,5 мл розчину натрію сульфіду. Що при цьому утворюється? Напишіть рівняння реакції.

Cr(NO3)3 + H2O  →

Cr(NO3)3 + Na2S  →
д). До 0,5 мл хром (ІІІ) нітрату або іншої солі хрому (III) прилийте розчин натрій гідроксид до одержання натрію хроміту, а потім 0,5 мл розчину водню пероксиду. Реакційну суміш злегка нагрійте. Спостерігайте зміну забарвлення внаслідок утворення хромат іону – CrО42-. Запишіть рівняння реакції.

Cr(NO3)3 + NaOH  →

NaCrO2 + H2O2 →
е). В пробірку внесіть приблизно 0,01 г порошку хрому (III) оксиду, а потім 0,1 г суміші калію нітрату і калію карбонату. Вміст пробірки нагрійте в полум’ї газового пальника до плавлення. Відмітьте колір розплаву і запишіть рівняння реакції. Дослід необхідно виконувати обережно, тримаючи пробірку тигельними щипцями.
Cr2O3 + KNO3+ K2CO3 →
ж) Комплексні сполуки хрому (ІІІ). У дві пробірки внесіть по 5-6 краплин розчину [Cr(H2O)6]Cl3 синьо-фіолетового кольору. Одну пробірку залишіть для контролю, другу спочатку слабо нагрійте і спостерігайте перехід забарвлення розчину у світло-зелений, а після сильного нагрівання - темно-зелений колір. Запишіть координаційні формули отриманих ізомерів аквакомплексів хрому (III).
[Cr(H2O)6]Cl3  →
[Cr(H2O)5Сl]Cl2· H2O →

3. Властивості сполук хрому (VI)

а). До 0,5 мл розчину калію або натрію хромату прилийте 0,5 мл розчину сульфатної кислоти. Спостерігайте зміну забарвлення. Запишіть рівняння реакції.
K2CrO4 + H2SO4 →
б). До 0,5 мл розчину калію дихромату прилийте 0,5 мл розчину лугу. Поясніть зміну забарвлення і запишіть рівняння .реакції.
K2Cr2O7 + NaOH →

в). До 0,5 мл розчину калію дихромату прилийте 0,5 мл розчину сульфатної кислоти і натрію сульфіду. Запишіть спостереження і відповідне рівняння реакції.
K2Cr2O7 +H2SO4 + Na2S → 
г). Невелику кількість хрому(VІ) оксиду у фарфоровій чашечці скропіть із піпетки декількома краплями етанолу. Спирт при взаємодії з хромовим ангідридом спалахує і згоряє. Запишіть рівняння окиснення спирту до карбон (ІV) оксиду.
CrO3 + C2H5OH  →
д) Одержання малорозчинних хроматів барію, плюмбуму та аргентуму. У три пробірки прилийте по 3-4 краплі розчину калію хромату  і додайте по кілька крапель: у першу пробірку - розчину хлориду барію, у другу – розчину плюмбум (ІІ) нітрату і в третю – розчин агентум нітрату до випадання осаду. Відзначте колір осаду. Напишіть рівняння реакцій у молекулярному та іонному вигляді.
K2CrO4 + BaCl2  →
K2CrO4 + Pb(NO3)2 →
K2CrO4 + AgNO3  →
4. Властивості сполук молібдену

а). До 2 мл насиченого розчину амонію молібдату прилийте 2-3 краплі концентрованої хлоридної кислоти до появи осаду. Одержаний осад промийте дистильованою водою методом декантації і розділіть його на дві частини.
До першої частини осаду прилийте надлишок хлоридної кислоти (~1 мл). Запишіть спостереження і відповідне рівняння реакції. Зробіть висновок відносно окисних властивостей молібдатноі кислоти.

До другої частини осаду прилийте концентровану сульфатну кислоту до розчинення осаду. Запишіть рівняння реакції.
(NH4)2MoO4 + HCl →
H2MoO4 + HCl →
H2MoO4 + H2SO4(конц.) →

5. Науково-дослідна робота 

Одержання свинцевого крону
Запишіть рівняння реакцій окиснення Cr+3 катіона в лужному середовищі воднем пероксидом до натрію хромату, а потім реакцію його взаємодії з плюмбум (ІІ) нітратом. Згідно відповідних рівнянь рєакцій і кількості вихідного продукту розрахуйте кількість:



а) 20%-ного розчину їдкого натрію з густиною 1,23 г/см3 з розрахунку, що його необхідно взяти в надлишку 5 – 10 % від стехіометрії;



б) пероксиду водню заданої концентрації;



в) плюмбуму (ІІ) нітрату.

Наважку вихідного продукту кількісно перенесіть в конічну колбу об'ємом 200 мл і розчиніть її в 50-100 мл дистильованої води. До одержаного розчину прилийте розраховану кількість розчину натрію гідроксиду, а потім при переміщуванні пероксиду водню. Спостерігайте зміну забарвлення розчину, що підтверджує утворення хромат-іону CrО42-.

Вміст колби нагрійте на азбестовій сітці до кипіння. Якщо розчин не має чітко вираженого жовтого кольору, то прилийте ще декілька крапель розчину водню пероксиду. Після цього до реакційної суміші прилийте ацетатної кислоти до кислої реакції і розраховану кількість плюмбуму (II) нітрату. Добре перемішайте реакційну суміш і відфільтруйте утворений жовтий осад плюмбум (ІІ) хромату.

Після висушування осад зважте і розрахуйте вихід продукту в процентах від теоретично можливого. Охарактеризуйте одержаний продукт: зовнішній вигляд, розчинність у воді, відношення до кислот і лугів, застосування.

Сr2(SO4)3 + H2O2 + NaOH →
Na2CrO4 + Pb(NO3)2 →

Завдання для самостійної підготовки до лабораторної роботи:
1. Знаходження в природі, одержання металів підгрупи хрому.

2. Як змінюється хімічна активність металів в підгрупі хрому? Відповідь підтвердіть відповідними рівняннями реакцій.

3. Фізичні і хімічні властивості металів підгрупи хрому.

    4. Чому хром на холоді пасивується нітратною кислотою, але не пасивується сумішшю фтороводневої і нітратної  кислот?
5. Як змінюються кислотно-основні і окисно-відновні властивості в рядах сполук – d-елементів VI групи: 



а) СrО - Сr2O3 – СrО3; 



б) Н2СrO4 - Н2МoO4 - Н2WО4?

Відповідь підтвердіть відповідними рівняннями реакцій.

6. Одержання і властивості сполук хрому з ступенем окиснення +2

7. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які підтверджують хімічні властивості сполук хрому з ступенем окиснення +3:



Сr2O3 + К2S2O7  розплав→


Сr2(SО4)3 + Н2O →


Сг2O3 + Na2CO3 розплав→


Сr2(SО4)3 + КОН→(можливі реакції) 



NaСrO2 + H2O →        



Сr2(SО4)3 + Br2 + NaOH →
8. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які підтверджують хімічні властивості сполук хрому, молібдену і вольфраму у ступені окиснення +6:



СrО3+ Н2O →
 



СrО3+ НСІ (конц.) →
 



СrО3 + КОН стоп→
 



Сr2O3 + С2Н5OН →

 



К2СrO4 + Н2SO4 →
 



K2WО4 + Н2SO4 →
 



К2Сr2O7 + NаОН →
 



Na2Cr2O7 + NaBr + H2SO4 →
К2Сr2O7+ Н2SO4(конц.) →   
К2Сr2O7 + SO2 + Н2SO4 →
К2Сr2O7 + Nа2S + Н2SO4 →

К2Сr2O7 + Н2O2 + НCI →

(NН4)2Сr2О7 t→
Na2МоO4 + Н2S →

Nа2МоS4 + НСІ → 

CrO2Cl2 +NaOH→
9. Сплав заліза з хромом (ферохром) одержують карботермічним методом з хромистого залізняка Fе(СrО2)2. Обчисліть масу ферохрому, яку необхідно додати до 100 кг сталі, щоб масова частка хрому в сталі дорівнювала 1%.
10. Обчисліть об'єм водню за нормальних умов, потрібний для добування 5,7 кг хрому, якщо вихід становить 70%, а реакція записується схемою:

К2Сr2О7 + Н2 = Сr + КОН + Н2О.
11. У  результаті  реакції відновлення 185,6 г вищого оксиду вольфраму до нижчого був використаний увесь газ, який виділяється внаслідок розчинення надлишку АІ у 100 мл 25%-ного розчину натрію гідроксиду (густина 1,28 г/мл). Визначити склад оксиду.
d -ЕЛЕМЕНТИ VII ГРУПИ (Mn, Tc, Re)

До елементів VII групи належать манган, технецiй i ренiй. Валентними електронами в атомах  є (n - 1)d5ns2. Близькі значення атомних та іонних радіусів технеція і ренію «лантаноїдне стистиснення» зумовлюють схожість властивостей цих елементів та відмінність їх від властивостей сполук мангану.

Електронні формули атомів d -елементів VII групи: 
Mn - 3d 5 4s 2; 

Tc - 4d 55s 2;
Re - 4f 14 5s 2p 6d 56s 2.
Властивості атомів d -елементів VII групи

	 Елемент
	Радіус атома, нм
	Умовний  радіус іона Е7+, нм
	Енергія іонізації, еВ
	Основні ступені окислення

	Mn
	0,130
	0,046
	7,43
	+2,+3, +4*, +6, +7

	Tc
	0,136
	0,056
	7,28
	+4, +6, +7* 

	Re
	0,137
	0,056
	7,87
	+3, +4, 6,+7* 


Примітка. * - найбільш стійкі ступені окислення.

При переході від мангану до ренію зменшується стійкість нижчих ступенів окислення і зростає стійкість вищих ступенів окислення, як і в ряді d -елементів VI групи. Для мангану характернi ступенi окиснення +2, +4 i +7, хоча можна одержати i похiднi Mn (+3), Mn (+5), Mn (+6). Для ренiю характернi та стiйки вищі ступенi окиснення, а для технецiю – сполуки Tc (+4), Tc (+6) i, Tc (+7).Так, для мангану найстійкіший ступінь окислення +4, а для технецію та ренію -+7. Киснем  манган окислюється до MnO 2 , а технецій і реній - до Е2O7 .

Манган здатний витісняти водень із кислот (φ°(Mn2+ /Mn) = –1,18 В), а при нагріванні  — розкладати воду:

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2.↑

Для технецію і ренію утворення катіонних сполук не характерне, ці метали малоактивні та з розведеними кислотами не взаємодіють. Концентрована нітратна  кислота окислює їх до технецієвої та ренієвої кислот:

Е + 7HNO3 = HЕO4 + 7NO2↑ + 3H2O.
У цих умовах манган реагує як метал, утворюючи сіль мангану (II):

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O.
За поширеністю метали сьомої групи різко відрізняються один від одного. У той час як реній належить до рідкісних елементів (у земній корі його 7 · 10 -8 мас. %) і дуже розсіяний, а технецій взагалі не має стабільних ізотопів, марганець за вмістом у земній корі (0,106 мас. %) займає дванадцяте місце серед усіх елементів і третє серед перехідних металів, поступаючись лише залізу та титану. Відомо близько 3500 мінералів мангану, з яких лише близько десяти мають промислове значення. Манган зустрічається у вторинних відкладеннях, утворених піролюзитом MnO2, гаусманнітом Mn3O 4. Рений своїх родовищ не утворює. Він зустрічається в молібденіті, халькопіриті та інших мінералах у вигляді ізоморфних домішок. Сульїди міді та молібдену, що містять до 0,2% цього металу, вже мають промислове значення. Реній концентрується також у вугіллі, нафті, бітумах, сланцях, які є додатковим його джерелом.

Прості речовини d -елементів VII групи
Манган вiдновлюють з його оксидiв алюмiнiєм, або вуглецем: 
MnO2 + 2C = Mn + 2CO.
Реній із нищих ступенів окисненя переводять у Re2O7, далi  у калiй ренат, який вiдновлюють воднем згідно реакції:
2KReO4 + 7H2 = 2KOH + 2Re + 6H2O.
У виглядi простих речовин елементи є тугоплавкими металами з низькою активнiстю за звичайних умов. Низька активнiсть мангану пояснюється наступними чинниками: манган має негативний електродний потенцiал i пасивнiсть мангану пов’язана з утворенням оксидної плiвки на поверхнi метала, тому на повiтрi цей метал стiйкий та окиснюється киснем лише при нагрiваннi:
Mn + O2 = MnO2.

З кислотами манган реагує активно, а з лугами реакція не: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2, 
Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO + 2H2O.
Технецій та  реній належать до благородних металiв, тому реагують з кислотами-окисниками  та у лужному середовищі за присутності окисника: 
3Re + 7HNO3 = 3HReO4 + 7NO + 2H2O,
2Re + 7NaNO3 + 2NaOH = 2NaReO4 + 7NaNO2 + H2O.
Сполуки d -елементів VII групи (+2)
У ступені окислення +2 манган  утворює оксид MnO, гідроксид Mn(OH)2 та солі катіонного типу.

MnO одержують термічним розкладанням MnCO3 або відновленням вищих оксидів мангану воднем:

MnO2 + H2 = MnO + H2O,

MnCO3 = MnO + CO2.

 У воді MnO нерозчинний, тому манган (II) гідроксид одержують непрямим шляхом.

Оксид і гідроксид мангану виявляють слабкі основні властивості та розчиняються лише у сильних кислотах з утворенням солей катіонного типу.

Mn(OH)2 легко окислюється на повітрі:

2Mn(OH)2 + O2 + 2H2O = 2Mn(OH)4 .

Формула Mn(OH)4 є умовною. Сполука, яка утворюється, має змінний склад MnO 2 · xH2O.

Солі мангану (II) проявляють відновні властивості лише у присутності сильних окисників:

2Mn(NO3)2 + 5NaBiO3 + 16HNO3 = 2HMnO4 + 5Bi(NO3)3 + 5NaNO3 + 7H2O, 
3MnSO4 + 2KMnO4 + 2H2O = 5MnO2 + K2SO4 + 2H2SO4 .
Сполуки d -елементів VII групи (+3)

У ступені окислення +3 манган утворює нестійкі оксид Mn2O3, слабку основу Mn(OH)3 і солі, які легко диспропорціонують навіть у слабокислому розчині:

2MnCl3 + 2H2O = MnCl2 + MnO2 + 4HCl.
Сполуки d -елементів VII групи (+4)

MnO 2 
проявляє окисно-відновну двоїстість. У кислому середовищі він відновлюється до сполук мангану  (II):

MnO2 + 4H+ + 2ē = Mn2+ + 2H2O; φ° = 1,23 В,
MnO2 + 4HCl = MnCl2 + Cl2↑ + 2H2O,
MnO2 + 2KBr + H2SO4 = MnSO4 + Br2 + K2 SO4 + H2O.
При сплавленні з окисниками у присутності лугу манган (IV) оксид виявляє відновні властивості:

3MnO2 + 6KOH + KClO3 = 3K2MnO4 + 3H2O + KCl.
У нейтральному середовищі він стійкий. MnO2  легко утворюється з інших сполук мангану в нейтральному, а також слабокислому та слаболужному середовищах.

Манган (IV) оксид входить до складу більшості природних сполук мангану, наприклад, піролюзиту MnO2 x H2O.

В обмінних реакціях MnO2 виявляє амфотерні властивості, утворюючи нестійкі солі. У водному розчині піддаються гідролізу:

Mn(SO4)2 + 2H2O = MnO2 ↓ + 2H2SO4 

При сплавленні з лугами MnO2 утворює солі - манганіти:

MnO2 + 2KOH = K2MnO3 + H2O,

які при розчиненні у воді також повністю гідролізуються.
Кислотнi властивостi TcO2 та ReO2 вираженi дуже слабо; ренати можна одержати при сплавленнi оксиду з лугом:
ReO2 + 2NaOH = Na2ReO3 + H2O.
Сполуки d -елементів VII групи (+6)

У ступені окислення +6 Mn утворює аніонні солі манганати. Манганати - солі не виділеної у вільному вигляді манганатної кислоти -  H2MnO4. Їх одержують при сплавленні оксидів або солей мангану (II) з лугами у присутності окисників або відновленням перманганатів у лужному середовищі:

2KMnO4 + 2KOH + KNO2 = 2K2MnO4 + KNO3 + H2O.
Манганати стійкі в сильнолужному середовищі, в нейтральному та кислому середовищах диспропорціонують:

3K2MnO4 + 2H2O = MnO2 ↓ + 2KMnO 4 + 4KOH,

у присутності відновників проявляють окисні властивості:

K2MnO4 + 2K2SO3 + 2H2SO4 = MnSO4 + 3K2SO4 + 2H2O,
K2MnO4 + K2SO3 + H2O = MnO2 + K2SO4 + 2KOH.
Сильні окисники переводять манганати на сполуки мангану (VII):

2K2MnO4 + Cl2 = 2KMnO4 + 2KCl.
При нагріванні вище 500 °С манганати розкладаються:

2K2MnO4 = 2K2MnO3 + O2↑.
Калію манганат можна отримати шляхом сплавлення манган(ІІ) сульфату з KOH та KNO3 :

MnSO 4 + 4KOH + 2KNO3 = K2MnO4 + 2KNO2 + K2SO4 + 2H2O.
Сполуки d -елементів VII групи (+7)

Вищим оксидам вiдповiдають кислоти складу HЕO4, сила яких знижується вiд мангану до ренiю. Стiйкiсть сполук  знизується від  технецiю та ренiю до мангану. 
Сполуки мангану (VII) представлені перманганатною кислотою, її солями - перманганатами та оксидом і є сильними окисниками.

Окисні властивості перманганат-іонів проявляються найбільш сильно в кислому середовищі. 
MnO4- + 2H2O + 3ē = MnO2 + 4OH- ; φ° = +0,60 В;

MnO4- + ē = MnO42- ; φ° = +0,56;

MnO4- + 8H+ + 5ē = Mn2+ + 4H2O; φ° = +1,51 В.

Склад продуктів відновлення перманганату залежить від pH середовища:

2KMnO 4 + 6KI + 4H2O = 2MnO2 + 3I2 + 8KOH,
6KMnO4 + KI + 6KOH = 6K2MnO4 + KIO3 + 3H2O, 
2KMnO4 + 10KI + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 5I2 + 6K2SO4 + 8H2O.
Перманганатну кислоту можна отримати, шляхом окислення у сильнокислому середовищі мангану(II):

а) бісмутатом натрію
2MnSO 4 + 5NaBiO3 + 16HNO3 = 2HMnO4 + 5Bi(NO3)3 +NaNO3 +2Na2SO4 + 7H2O;
б) калію пероксидисульфатом у присутності AgNO3 :

2MnSO 4 + 5K2S2O8 + 8H2O = 2HMnO4 + 5K2SO4 + 7H2SO4 . 

Сполуки мангану (VII) нестійкі. Термічне розкладання калій перманганату відбувається за температури вище 250°С:

2KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2 ↑ 

Ця реакція використовується для отримання кисню в лабораторії.

У водному розчині калій перманганат повільно окислює воду:

4KMnO4 + 2H2O = 4MnO2 + 4KOH + 3O2 ↑. 

При тривалому зберіганні розчинів калій перманганату стінки посудин покриваються бурим нальотом MnO2 .

При взаємодії кристалічного KMnO4 з  концентрованою сульфатною кислотою утворюється темно-зелена масляниста рідина – манган(VII) оксид:

2KMnO 4 + H2SO4 = Mn2O7 + K2SO4 + H2O.

Манган(VII) оксид за кімнатної температури розкладається повільно, а при нагріванні — з вибухом:

2Mn2O7 = 4MnO2 + 3O2↑ 
Кислотно-основні властивості гідроксидів залежить від ступеня окиснення мангану. Із зростанням ступеня окиснення збільшується ковалентність зв'язку Mn-O, тому посилюється іонізація гідроксидів за кислотним типом і зменшується за основним. Так, Mn(OH)2 – слабка основа, Mn(OH)4 – амфоліт, HMnO4 – сильна кислота. 

[image: image32.jpg]UI/IOHRLHE] [,

sLpg Js iy} | midouigey s nidog s2.pg,5s tuat [ HIdOGARI 52,0y, 16 tw | [HLLOMONT, 529, JG{un)| 1 s po,gsimy) [ H sclwg) HIrRd seiuy} Heddy
" {zod feozt {zyzi {19z} £ tezel 1
I ud r qa b2 | G |
(1137 201 g0l S0l ol 88 k4 18 3
H9.59,ps, Jplox|  HOUBA| dos9,pggriox) 1RLV [d9:s9, ps it {ax) HIHONOL] 959, P, jr1ox} LAWDIET | 49,59, D5 19X smomma )y | %mfwmm%ﬁxaﬁ arALg 59, PS, Jrioxt 0101008, 59,05, JF1oX}
{og 86'80T 7107 WAQHO | md @M DN 65007 | ALY L6961
0. .H = & =
S8 «.;@mwa ¥e w.\w.v.men— €8 (Vs d 8 ?ﬁe&@ :_.N 08 dﬂ.i,m 6L
eHiier] sg.pg p{ext | mrad] sopg riox| HIHQ ]  59,pg Jriox] wedarog so.p5. 051X} eI s9.pg griox! e | s9.pg spiox) sotox)  dideg solax)  weayp
s0°s6l T 177981 SRERI S6081 WI 6FRLL TELEL ® 16°TEL ﬂu
id 2l Gl | Ll d
2rig) 8. zery ; SL \%@,Q. gL ¥y €L ey €L 3 95 z S8 b
Mg print] HOHAON dessprinll vop Aoseopring dhop | dsseprlnnl mguLy }wrgg PHIIL ‘0501 () e sepr ot uno) | mpwarey) SsaPrioi] S, PPN}
06'9Z1 0] | SLIT1 ‘wAneL) T dy L8201
i D qQ ug 8y
€S 1L'SL I 28 79 ,H. 19 e'es n—m 0S zy m PD z 8y €(zrL Vi
Huere)| sg prind HIOJ S$,pp 1} HIHOLA S6.PH1} HITIOHXD ], S6,pp ) SS.pRiaN | 1001 56,Prio} wiHoNdH][ sg.pptoy) ss L} Hmodi) seiny ok
901 {66} F6°56 906'T6 17 w6 WL
Pd bt 21, IN ) it
2zl oF zer(s) vigiey:  €F (2rerv's's T €)(r)'s 34 @)y or 8e 4
}. stpglry] mormdy Arsrpeliv wodg &m«%%i HAID) drsppetrv) moady | dpsppelovt umenda Apsppelavh e 1| SHMY] shpelv StuPE
T066L oL ¢ 6£'SY =U 9FS'EY
£l ; 5 El u
g6 «.ﬁaﬁ% =v9 S €€ g9 i @ D : (11 NN Vzle) *
I9E0Q0Y StPf {4V HUIHEIN Sppgiav) Shpeiavy HIRHEY SEPEIV 1 SkPeiv] HITHEN) S s Iy} Sriavt E:A:«x Spivl mrey
8E6°S 966'1S 608 1 8L S6'FF | 8LOOF 860'6¢ s
up A . ®) ,,
zle)vigre, ST TEY9 v [ 4 @'ey (44 0z z 6L 1
deselan] %ﬁn deselong vadey deselant dodoogp | deseian mmm )| ;@:mzw SOy SEIONT HHLIEJ st mdiep)
Espse D &mﬁu FLEOE 3 G SOE¥T 066 w
2 E%xsz 9l gerg S ele)ers v vy [ " g
dzseion) dgsglon) amoomy [ &mﬁ?E 108 Uz TN anarIkg stion) mumdag| folant MU
866'81 %?e § HAIN() | o0t nar0dLiy] 1 mooadey we 1769
TOENH,) — _..|.~ o o Qm m1—
6 8 &1 W Lezivgeys 9 v LA 5 &
# aEcmSm
6L00° B
I &9

I1

A

IA

A

Al

I1

NITAdI

BAIIIRITHIJA

|

I/ SLLHOWII BIWILIN) BHhMIOIdI]

WITOIdHaL | == | O | oA




кислотні властивості
                       Mn(OH)2 , Mn(OH)3 , Mn(OH)4 , (H2MnO4), HMnO4 

                                             основні властивості
Лабораторна робота № 5
d- елементи VII групи та їх сполуки

Мета роботи: вивчити загальні характеристики, способи одержання, фізико-хімічні властивості,застосування d-елементів VІІ групи та їх найважливіших сполук.
Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: H2SO4 (0,2 н і розб.), NaOH (конц. і розб.), NН4ОН, КNO3, KOН, Na2CrO4, СН3СООН, РbO2, MnSO4, MnO2, FeSO4, K2MnO4, K2MnO4, Na2SO3(крист.), хлорна вода, бромна вода, універсальний індикатор, штатив з пробірками. 

Порядок виконання роботи
Вимоги техніки безпеки: Досліди 1-2 необхідно проводити у витяжній шафі, дуже обережно і в присутності викладача.

1. Властивості сполук манґану (ІІ)

а). В пробірку налийте 0,5 мл розчину манган (ІІ) сульфату і за допомогою універсального індикатора визначіть реакцію середовища солі. Запишіть відповідне рівняння реакції гідролізу солі.
MnSO4 + H2O →
б). У дві пробірки налийте приблизно 0,5 мл розчину солі манґану (ІІ) сульфату і в кожну в них долийте приблизно 0,5 мл розчину натрію або амонію гідроксиду.
Вміст першої пробірки залиште для подальших досліджень, а до другої пробірки долийте 4-5 крапель розчину бромної води. Запишіть відповідні рівняння реакцій і спостереження.
MnSO4 + NaOH →

Mn(OH)2 + Br2 + H2O →

в) До 0,5 мл розчину манґану (ІІ) сульфату налийте 0,5 мл розбавленого розчину сульфатної або нітратної кислот, а потім внесіть порошок плюмбум (ІV) оксиду. Суміш обережно нагрійте до кипіння. Спостерігайте забарвлення розчину у малиновий колір і запишіть рівняння реакції.
MnSO4 + PbO2 + H2SO4 →

2. Окисно-відновні властивості сполук манґану (ІV)

а). До осаду манган (IV) оксиду, одержаного в досліді 1.б. після декантування (з осаду необхідно злити рідину), налийте 1 мл розчину сульфатної кислоти, а потім 0,5 мл розчину феруму (ІІ) сульфату. Спостерігайте за розчиненням осаду і запишіть рівняння реакції.
MnO2 + H2SO4 + FeSO4 →

б). В пробірку насипте 0,02 г манган (IV) оксиду, додайте по кристалику калію нітрату і калію гідроксиду. Вміст пробірки нагрійте на полум'ї газового пальника до повного плавлення суміші. Після охолодження пробірки на повітрі долийте 1 мл дистильованої води. Спостерігайте за розчиненням продукту реакції з утворенням розчину зеленого кольору. Запишіть рівняння реакції.
MnO2 + KNO3 + KOH →

3. Окисно-відновні властивості манґанатів

а). В пробірку налийте приблизно 0,5 мл розчину калію манаганату і декілька крапель ацетатної кислоти. Залишіть відповідні зміни і рівняння реакції.
K2MnO4 + CH3COOH  →
б). В дві пробірки налийте приблизно 0,5 мл розчину калію манаганату. В першу пробірку долийте 1 мл хлорної води, а вдругу – 1 мл сульфітної кислоти. Запишіть спостереження і відповідні рівняння реакцій.
K2MnO4 + Cl2 + H2O  →

K2MnO4 + H2S  →

4. Окисні властивості перманґанатів

а). В три пробірки налийте приблизно по 0,5 мл розчину калію перманганату. В першу пробірку долийте 0,5 мл розчину сульфатної кислоти, а в другу - 0,5 мл концентрованого розчину натрію гідроксиду. В кожну із трьох пробірок внесіть декілька кристаликів натрію сульфіту. Відзначте зміну забарвлення розчинів і запишіть відповідні рівняння реакцій виконаних дослідів.
KMnO4 + H2SO4 + Na2SO3 →
KMnO4 + NaOH + Na2SO3 →
KMnO4 + Na2SO3 →

б). До 0,5 мл розчину калію перманганату долийте 0,5 мл розчину манган (ІІ) сульфату і спостерігайте утворення осаду. Запишіть рівняння реакції проведеного досліду.
KMnO4 + MnSO4 →

5. Науково-дослідна робота
а) Приготування розчину калію перманґанату.

На аналітичних вагах зважте 0,58 г калію перманганату, розчиніть його в 100 мл гарячої дистильованої води. Розчин кількісно перенесіть в мірну колбу на 500 мл і доведіть його холодною дистильованою водою до мітки. Якщо утворився осад, відфільтруйте його і цим розчином заповніть бюретку для титрування. Встановіть рівень рідини на нулевій позначці.

б) Титрування.

В конічну колбу на 200 мл налийте 20 мл 0,2 н розчину сульфатної кислоти і нагрійте майже до кипіння. До нагрітого розчину кислоти (85-90°С) долийте за допомогою піпетки 20 мл розчину натрію оксалату заданої точної концентрації.

До гарячого розчину доливайте з бюретки краплями раніше приготовлений розчин калію перманґанату, при цьому кожну наступну краплю додають після знебарвлення розчину від попередньої краплі. В міру збільшення в розчині йонів Мn2+ швидкість знебарвлення перманганат йону зростає, тому що йони Мn2+ є каталізаторами цієї реакції.

Титрування припиняють, якщо забарвлення від однієї краплі МnО4- - йона не зникає протягом 30 сек. Під час титрування титрована суміш весь час повинна бути гарячою, тому у випадку необхідності її трошки підігрівають.

Для одержання точних результатів титрування проводять тричі. Для розрахунку беруть середньо арифметичний об'єм витрати калію перманаганату. Знаючи витрату розчину калію перманаганату і об'єм та концентрацію натрію оксалату, розрахуйте нормальність розчину калію перманаганату за формулою:
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Розрахуйте титр розчину калію перманганату за формулою:
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де – ЕКМnО4  ~  еквівалентна маса КМnО4 .
Масову  частку  КМnО4 в продукті розраховують за формулою
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де а - маса наважки калію перманґанату.
Завдання для самостійної підготовки до лабораторних занять:
1. Загальна характеристика d-елементів VII групи.

2. Одержання, фізичні і хімічні властивості металів підгрупи мангану.

3. Як змінюються кислотно-основні властивості в наступних рядах сполук: 



а)Mn(OН)2- Mn(OН)4 – Н2МnО4- НMnO4; 



б) НMnО4- НТcО4- НRеO4?

4. Як змінюються окисно-відновні властивості в наступних рядах сполук: 

а) Mn+2 – Mn+4 – Mn+6 – Mn+7; 



б) Mn+7- Тс+7 – Rе+7?

5. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які підтверджують хімічні властивості сполук мангану з ступенем окиснення +2:



MnSO4 + Н2O →      



MnSO4 + КСIO3 + КОН (сплавлення)→



MnSO4 + O2 + NH4OН → 



MnSO4+ РbО2 + НNO3 →     

6. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які характеризують хімічні властивості сполук мангану з ступенем окиснення +4:



МnО2 + СаО стоп. →



МnО2+ КNO3 + КОН →



МnО2+ НСІ →



МnО2+ FеSO4 + Н2SO4 →



МnО2 + Н2SO4  → O2  

7. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які підтверджують хімічні властивості сполук мангану з ступенем окиснення +6:



Nа2МnО4+ Н2O →



K2МnО4 + СІ2 → 



Nа2МnО4 + СН3СООН →



К2МnО4 + Na2SO3 + Н2О → 

8. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які характеризують хі​мічні властивості сполук елементів підгрупи мангану з ступенем окис​нення +7:



KМnО4 __t→


KМnО4+ МnSО4 + Н2O → 



NH4ReО4 t→ RеО2 + …


KМnО4+ НСІ (конц.) →


KМnО4+ Н2SO4(конц.) →


NH4ReО4 + Н2 → 



KМnО4 + FеSО4 + Н2SO4  →
9. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які характеризують вплив рН середовищ на ступінь відновлення іона МnО4- :

 

KМnО4 + Nа2SО3 + Н2SO4 → 

 

KМnО4 + Na2SO3 + Н2O →
 

KМnО4 + Nа2SО3 +  NаОН → 

10. Обчисліть масу калію перманганату, яку необхідно взяти для окиснення 7,60 г ферум (ІІ) сульфату у кислому середовищі?
11. Внаслідок дії хлоридної кислоти на суміш КМnO4 i МnO2 при нагріванні виділилось 7,84 л газу (н.у.), а в результаті нагрівання такої ж суміші - 672 мл газу. Визначіть масу суміші.
12. Газ, отриманий в результаті реакції 165,8 мл 37%-ного НСІ (густина 1,19 г/см3) з надлишком МnO2 повністю поглинувся розчином КВг. Який об'єм 40%-ного розчину КВг (густина 1,34 г/см3) було витрачено в цій реакції ?
d -ЕЛЕМЕНТИ VIII ГРУПИ 
У підгрупу d -елементів VIII групи входять дев'ять елементів, які поділяються на тріади та діади сімейства. У тріаду заліза входять залізо, рутеній та осмій; кобальту - кобальт, родій, іридій; нікелю - нікель, паладій і платина. У тріадах спостерігається перехідність властивостей від d -елементів VI та VII груп до d -елементів I та II груп. Так, залізо, рутеній та осмій, як і елементи підгрупи хрому і мангану, проявляють високі ступені окислення (залізо - +6 , рутеній та осмій - +8), утворюють вищі оксигеновмісні  кислоти та їх солі, мають високу спорідненість до кисню, низьку  до сульфуру, тобто. утворюють міцні оксиди та нестійкі сульфіди. Елементи тріади нікелю подібні за властивостями з елементами I і II груп: мають низьку спорідненість до кисню і високу до сульфуру, проявляють низькі ступеня окислення (+2, +3, +4) і мають властивості благородних металів. Так, оксиди заліза, рутенію та осмію легко утворюються при окисленні цих металів на повітрі, а оксиди паладію та платини отримують непрямим шляхом. При нагріванні оксиди Pt та Pd розкладаються на метал та кисень.

При пропусканні H2S через розчин PtCl 4 (H2PtCl6 ) випадає чорний осад PtS2, у той час як ферум(ІІІ) сульфід в аналогічній реакції не утворюється: 
PtCl4 + 2H2S = PtS2 + 4HCl,
2FeCl3 + H2S = 2FeCl2 + S + 2HCl.
Елементи тріади кобальту виявляють ступені окиснення +3, +4 та мають властивості, проміжні між властивостями елементів тріад заліза та нікелю.

3d -елементи (Fe, Co, Ni) складають сімейство заліза, а 4d - та 5d -елементи (Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt) - сімейство платинових металів, в якому найбільша подібність проявляється в діадах (Ru та Os, Rh та Ir, Pd та Pt).

Як видно  з даних таблиці, в атомах Ru, Rh, Pd і Pt спостерігається «провал» електрону і зовнішній шар містить один електрон, а у паладію відсутній зовнішній 5s -шар.Залізо, кобальт, нікель відносно легкі метали; осмій, іридій, платина - важкі метали, а рутеній, родій та паладій займають проміжне положення. Усі зазначені метали тугоплавкі. Найбільшу температуру плавлення має осмій  -2700 ° С.

Властивості d -елементів VIII групи 

	Елемент
	Конфігурація електронних шарів
	Ступені окиснення*
	Густина металу, г/ см3 

	Fe
	3d 64s 2 
	+2* , +3*,+6
	7,86

	Co
	3d 74s 2 
	+2*,+3* 
	8,83

	Ni
	3d 84s 2
	+2* ,+3, 
	8,90

	Ru
	4d 75s 1 
	+2, +3, +4*, +6,+7 +8
	12,30

	Rh
	4d 85s 1 
	+3*, +4
	12,42

	Pd
	4d 10 5 s 0 
	+2*,+4
	12,03

	Os
	4f 145s 25p 65d 6 6s 2 
	+2, +3, +4, +6*, +8
	22,70

	Ir
	4f 145s 2 p 6d 76 s 2 
	+3, +4* 
	22,65

	Pt
	4f 14 5s 2p 6d 96s1 
	+2*, +4*, +6
	21,45


Примітка. * - найбільш стійкі ступені окислення.

 Зі зростанням порядкового номера ступеня окиснення атомів у періодах зменшуються, а тріадах — зростають.
Залізо - найпоширеніший після алюмінію метал - на його частку припадає близько 4% (за масою )земної кори. Зустрічається залізо у вигляді різних сполук: оксидів, сульфідів, силікатів. Хімічно чисте залізо знаходять лише у метеоритах. До найважливіших руд заліза відносяться магнетит Fe3O4, гематит Fe2O3, лимоніт Fe2O ·3 Н2O, сидеіт FeCO3, пірит FeS тощо.  Вміст кобальту в земній корі - 0,001% (атомний), а вміст нікелю в земній корі - 0,003%. Кобальт і нікель зустрічаються у природі як сполук з сіркою. Ядро землі, на думку вчених, складається із заліза та нікелю.
Для всіх елементів характерна висока схильність до комплексоутворення.
Прості речовини d -елементів VIII групи.
Метали підгрупи заліза отримують відновленням з оксидів вугіллям або карбон(II)оксидом: 

FeO + C → Fe+CO,
 Fe2O3 + 3CO → 2Fe + 3CO2, 
NiO + C → Ni + CO,
Co2O3 + 3C → 2Co + 3CO.
Залізо, кобальт та нікель є металами середньої активності. Як видно із значень φ° найактивнішим є залізо:

φ ° (Fe2 + / Fe) = -0,44 В; 

φ ° (Fe3 + / Fe) = -0,04 В;

 φ ° (Co2 + / Co) = -0,28 В; 

φ ° (Ni2 + / Ni) = -0,25 В.

У вологому повітрі залізо зазнає корозії:

4Fe + 2H2O + 3O 2 = 2Fe2O3 ·H2O  або   (FeO(OH))2 

Іржа, яка утворюється на поверхні, не захищає залізо від подальшого руйнування.

Кобальт та нікель стійкі до дії води, оскільки захищені оксидною плівкою. Кобальт і нікель взаємодіють із сіркою та галогенами тільки при нагріванні, а залізо за звичайних умов.

У дрібнодисперсному стані залізо, кобальт і нікель мають пірофорні властивості, тобто спалахують на повітрі при звичайній температурі.

Залізо, кобальт і нікель витісняють водень із розведених кислот:

НСl = ЕCl2 + H2.
але не реагують із розчинами лугів.

За звичайних умов концентровані сульфатна та нітратна  кислоти пасивують метали, а при нагріванні окислюють до солей відповідно реакцій:

Co + 2H2 SO4(конц.) = CoSO4 + SO2 + 2H2O

Fe + 6HNO3(конц.)  = Fe(NO3)3 + 3NO 2 + 3H2O

Дуже розбавлена  HNO3 ( < 5%) окислює залізо до ступеня окиснення +2:

4Fe + 10HNO3(д.р.) = 4Fe(NO3)2 +NH4 NO3 + 3H2O

При взаємодії заліза з киснем за кімнатної температури утворюється червоно-бурий Fe2O3 , при нагріванні до 400 °С - чорний  Fe3O4 , а вище 575°С - чорний FeO.

Сполуки d -елементів VIII групи (+2)
Стiйкiсть сполук у цьому ступенi окиснення збiльшується вiд Fe до Ni. Це пов’язано з тим, що збiльшення заряду ядра при незмiнному розмiрi атома посилює зв’язок мiж ядром i d-електронами, тому останнi важче вiдiрвати.
Гідроксиди заліза - білий Fe(OH)2 та бурий Fe(OH) 3 - отримують дією лугів на відповідні солі.

Ферум (II) гідроксид дуже легко окислюється киснем повітря:

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3 ,

Тому отриманий у лабораторних умовах Fe(OH)2 забруднений продуктами окислення і має брудно-зелений колір. Чистий Fe(OH)2 може бути отриманий у відсутності окисників (кисню, повітря тощо).

Сполуки заліза (II) мають відновні властивості, вони легко перетворюються на сполуки заліза (III) під дією окисників:

10FeSO4 +2KMnO4 + 8H2SO4 → 5Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 2MnSO 4 + 8H 2O,
6FeSO4 + 2HNO3 + 3H2SO4 → 3Fe2(SO4)3 + 2NO + 4H2O.
Сполуки  заліза схильні до комплексоутворення (Кч =6):
FeCl 2 + 6NH3 → [Fe(NH3)6]Cl2 ,
Fe(CN)2 + 4KCN→ K4[Fe(CN)6 ].
FeO і Fe(OH)2 виявляють основні властивості. 
У ряді Fe(OH)2 , Co(OH)2 , Ni(OH)2 збільшується стійкість гідроксидів та зменшуються відновні властивості. Ферум (ІІ) гідроксид  окиснюється киснем повітря в момент отримання, Co(OH) 2 - значно повільніше, а Ni(OH) 2 стійкий на повітрі і окиснюється під дією сильніших окисників:

2Ni(OH) 2 + NaClO + H2 O = 2Ni(OH)3 + NaCl.
Сполуки d -елементів VIII групи (+3)

Стiйкi сполуки у ступенi окиснення  +3 дає ферум i, частково, кобальт. Fe2O3  та Fe(OH) 3 амфотерні  з переважанням основних властивостей. Ферум (ІІІ) гідроксид  та ферум (ІІІ) оксид  розчиняються в кислотах з утворенням солей катіонного типу. Аніонні солі (ферити) утворюються лише при сплавленні цих сполук з лугами або содою:

Fe2O3 + Na2CO3 = 2NaFeO2 + CO2.
У ряді Fe(OH)3, Co(OH)3, Ni(OH)3 стійкість гідроксидів зменшується, окисні властивості зростають. 

Взаємодія кислот із Fe(OH) 3  зводиться до обмінних реакцій:

Fe(OH) 3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O.
Одержати простi солi Co (ІІІ) i Ni (ІІІ), якi вiдповiдають гiдроксиду Е(OH)3 не вдається: у кислому середовищi вiдбуваються окисно-вiдновнi реакцiї, наприклад: 
2Co3O4 + 12HCl = 6CoCl2 + O2 + 6H2O.
Сполуки  d -елементів VIII групи (+6)
У ступені окислення +6  залізо утворює солі невідомої у вільному стані фератної  кислоти — ферати, які можна отримати окисленням Fe(OH)3 у сильнолужному середовищі:

2Fe(OH)3 + 10KOH + 3Br 2 = 2K2FeO4 + 6KBr + 8H2O,
або при сплавленні із сильними окисниками:

Fe2O3 + 3BaO2 = 2BaFeO4 + BaO.

Ферати - сильні окисники у нейтральному і особливо в кислому середовищі:

FeO4 2-  + 8H+ + 3ē = Fe3+ + 4H 2O; φ° = +1,7 В.

Ферати окиснюють амоніак до вільного азоту:

2K2FeO4 + 2NH3 + 2H2O = 4KOH +N 2 + 2Fe(OH)3 ,

а при pH < 10 окиснюють воду з виділенням кисню:

4K2FeO4 + 10H2O = 8KOH + 4Fe(OH) 3 + 3O 2 

Комплексні сполуки металів сімейства заліза
Для заліза відома велика кількість комплексних сполук. З аніонами слабких кислот залізо утворює стійкі комплексні сполуки, наприклад, калій гексаціаноферат(ІІ) K4[Fe(CN)6] - «жовта кров'яна сіль, калій гексаціаноферат(III) K3[Fe(CN) 6 ] - «червона кров'яна сіль» тощо.

Іон [Fe(CN)6]4– діамагнітний, міцний (β = 1·1024 ), стійкий до повітря, розчинів кислот і лугів. "Жовта кров'яна сіль" утворює з іонами Fe3+ осад інтенсивного синього кольору -"берлінська блакить":

FeCl 3 + K4[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6 ]↓ + 3KCl

Іон [Fe(CN)6]3- - парамагнітний, стійкий (β = 1 · 10 31 ),  сильний окисник, особливо в лужному середовищі:

W + 6K3[Fe(CN)6] + 8KOH = 6K4[Fe(CN)6] + K2WO4 + 4H2O.
Сo2+ та Ni2+ надзвичайно схильні до утворення комплексних сполук з координаційними числами 4 та 6: Ni(CO)4, K2[Ni(CN)4], H2[CoCl4], [Co(H2O)6]Cl2, [Ni(NH3)6]Cl 2 тощо.

Сo2+  утворює міцні зв'язки з лігандами, що містять донорний атом азоту (аміак, етилендіамін, тіоціанат-іон та інші). Так, іон [Co(NH3)6]2+ легко окиснюється в розчині киснем повітря у більш стійкий іон [Co(NH3)6]3+:
4[Co(NH 3)6]С1 2 + 2H2O + O2 = 4[Co(NH3)6](ОН)Cl2 .
Концентровані HCl та H2SO4 окиснюються Ni(OH)3 та Сo(OH)3 :

2Ni(OH)3 + 6HCl = 2NiCl2 + Cl2 + 6H2O,
4Ni(OH)3 + 4H2SO4 = 4NiSO4 + O2 + 10H2O.
Хімічні властивості металів платинової групи.
 Найбільша подібність у хімічних властивостях платинових металів спостерігається у трьох діадах. Перша дiада близька за властивостями до d5 -елементiв, а третя дiада – до d9 -елементiв. Платиноїди виступають найкращими комплексоутворювачами з усiх елементiв перiодичнiй системi.
Осмати і рутенати можна отримати шляхом сплавлення порошкоподібних Ru і Os з лугами в присутності окисників:

Е + KClO3 + 2KOH = K3ЕO4 + KCl + H2O.
При нагріванні ці метали досить легко утворюють оксиди RuO2 і OsO4 . Осмій(VIII) оксид може бути отриманий і при окисленні осмію концентрованою нітратною  кислотою:

Os + 8HNO 3 = OsO4 + 8NO2 + 4H2O.
Повільне окиснення порошкоподібного осмію до OsO4 відбувається на повітрі навіть за кімнатної температури. 
Родій та іридій можна перевести в розчинний стан шляхом сплавлення порошкоподібних металів з калій гідросульфатом:

2Rh + 12KHSO 4 = Rh2(SO4)3 + 3SO2 + 3K2SO4 + 6H2O,
 Ir + 4KHSO 4 = IrO2 + K2SO4 + 2SO2 + 2H2O,

а також з хлоридами лужних металів у присутності хлору:

2Rh + 6KCl + 3Cl 2 = 2K3[RhCl6],
Ir + 2NaCl + 2Cl2 = Na2[IrCl6].
Родій розчиняється при нагріванні в «царській горілці» та хлоридній кислоті, насиченій киснем або хлором:

4Rh + 24HCl +3O 2 = 4H3[RhCl6 ] + 6H2O.
Аналогічна поведінка притаманна іридію.

Паладій відносно легко розчинний у «царській горілці», а також у концентрованих нітратній і сульфатній кислотах:

3Pd + 8HNO3 = 3Pd(NO3)2 + 2NO + 4H2O.
Платину можливо перевести в розчинний стан дією «царської горілки» або хлоридної кислоти, насиченої хлором, при цьому утворюється водню гексахлороплатинат(IV):

3Pt + 4HNO 3 + 18HCl = 3H2[PtCl6 ] + 4NO + 8H2O.
З киснем паладій та платина не взаємодіють.

Лабораторна робота № 6
d- елементи VIII групи та їх сполуки
Мета роботи: вивчити загальні характеристики, способи одержання, фізико-хімічні властивості, застосування d-елементів VІІІ групи та їх найважливіших сполук.
Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: HNO3(конц. і розб.), HCl (конц. і розб.), H2SO4 (конц. і розб.), залізна стружка, CuSO4, Bi(NO3)3, FeSO4·7H2O NaOH, FeCl3, Na2CO3, CoCl2, NiSO4, KMnO4, NН4ОН, Н2О2, КSCN, KJ, К2Cr2O7, NіСl2·6H2O, К3[Fe(CN)6], К4[Fe(CN)6], сірководнева вода, бромна вода, аміловий спирт, ефір, штатив з пробірками. 
Порядок виконання роботи
Вимоги техніки безпеки: Досліди з використанням концентрованих кислот та лугів проводити під витяжною шафою з великою обережністю в присутності викладача. Реакційні суміші слід нагрівати обережно, відвернувши пробірку у напрямку безпечному для себе і оточуючих.
1.Прості речовини

1.1. Взаємодія заліза з кислотими
В три пробітки налийте по 1 мл розведених розчинів хлоридної, сульфатної та нітратної кислот. В кожну пробірку внесіть залізну стружку. Спостерігаєте розчинення заліза. Проведіть ці ж досліди з концентрованими кислотами. Спостерігайте, як взаємодіє залізо з концентрованими кислотами на холоді. Нагрійте пробірки з концентрованими кислотами. Що відбувається? Напишіть рівняння реакцій і опишіть спостереження.
HCl + Fe →
H2SO4+ Fe →

HNO3 + Fe →

HCl(конц.) + Fe →

H2SO4(конц.) + Fe →

HNO3(конц.)  + Fe →

1.2. Витіснення залізом металів з розчинів їх солей
В дві пробірки налийте по 1 мл розчинів солей міді і бісмуту. В кожну пробірку опустіть залізну стружку, попередньо очищену наждаковим папером. Напишіть рівняння реакцій і опишіть спостереження.
CuSO4 + Fe →
Bi(NO3)3 + Fe →
2. Одержання гідроксидів елементів родини заліза і їх властивості
2.1. Одержання феруму (ІІ) гідроксиду і його окиснення.
В пробірку налийте 1 мл розчину залізного купоросу (FeSO4·7H2O) або солі Мора (NH4)2SO4·FeSO4·6H2O. Додайте 1 мл розчину лугу. Спостерігайте утворення феруму (ІІ) гідроксиду, який швидко окиснюється киснем присутнім в розчині. Складіть рівняння відповідних реакцій.
FeSO4 + NaOH →
Fe(OH)2 + O2 + H2O →

2.2. Одержання та властивості феруму (ІІІ) гідроксиду
а). До 1 мл розчину ферум (ІІІ) хлориду долийте 1 мл розчину лугу. Спостерігайте утворення забарвленого осаду. Напишіть рівняння реакції.
Fe(OH)3 + NaOH →

б) В пробірку налийте 1 мл розчину ферум (ІІІ) хлориду долийте таку ж кількість натрію карбонату. Спостерігайте утворення бурого осаду і виділення газу. Які речовини утворюються? Напишіть рівняння реакції.
FeCl3 + Na2CO3 →

2.3. Одержання кобальт (ІІ) гідроксиду
До 1 мл розчину кобальт (ІІ) хлорид долийте 1 мл лугу. Утворюється осад основної солі кобальту який при нагріванні взаємодіє з надлишком лугу і переходить в кобальту (ІІ) гідроксид. Напишіть рівняння відповідних реакцій, вкажіть колір сполук, що утворюються.
CoCl2 + NaOH  →
CoOHCl + NaOH  →

2.4.Одержання нікель (ІІ) гідроксиду
В пробірку налийте 1 мл розчину нікелю хлориду або сульфату і долийте рівний об'єм розчину лугу. Напишіть рівняння реакцій, вкажіть колір осаду. Осад збережіть для наступних дослідів.
NiCl2 + NaOH  →

3. Відновні властивості сполук феруму, 
кобальту і нікелю (ІІ)

а). До 1 мл розчину залізного купоросу або солі  Мора долийте рівний об'єм розчину сульфатної кислоти і по краплях додавайте розчин калію перманганату, спостерігаючи його знебарвлення. Напишіть рівняння реакції.
FeSO4 + H2SO4 + KMnO4  →
б). В пробірку налийте по 1 мл розчинів залізного купоросу, розведеної сульфатної кислоти і бромної води. Спостерігайте потемніння розчину. Напишіть рівняння реакції.
FeSO4 + H2SO4 + Br2  →
в). До 1 мл розчину калію дихромату долийте по 1 мл розчинів розведеної сульфатної кислоти і залізного купоросу. Як змінюється початкове забарвлення розчину? Напишіть рівняння реакції.
FeSO4 + H2SO4 + K2Cr2O7  →
г). До 1 мл розчину феруму (ІІ) сульфату долийте по 1 мл розчинів лугу і водню пероксиду. Напишіть рівняння реакції і опишіть спостереження.
FeSO4 + NaOH + H2O2  →
д). В дві пробірки налийте по 1 мл кобальту (ІІ) хлориду і долийте в одну з них 1 мл бромної води, а в другу- 1 мл розчину водню пероксиду. В кожну пробірку долийте по 1 мл розчину лугу. Спостерігайте утворення чорних осадів кобальту (ІІІ) гідроксиду. Вміст пробірки збережіть для наступних дослідів. Напишіть рівняння реакцій.
CoCl2 + Br2 + H2O →
CoCl2+ NaOH →
е). До одержаного в досліді 2.4. осаду нікелю (ІІ) гідроксиду долийте 1 мл розчину хлорного вапна або водню пероксиду. Нагрійте пробірку і спостерігайте утворення чорного осаду нікелю (ІІІ) гідроксиду. Напишіть рівняння реакції.
Ni(OH)2 + H2O2 →
4. Окисні властивості сполук феруму, 
кобальту і нікелю (ІІІ)

а). В дві пробірки налийте по 1 мл розчину ферум (ІІІ) хлориду. В одну з них долийте 1 мл розчину калію йодиду, а в другу - 1 мл сірководневої води. Напишіть відповідні рівняння реакцій і опишіть спостереження.
FeCl3 + KI   →
FeCl3 + H2S  →
б). З одержаних в дослідах 3.д, і е осадів нікель (ІІІ) і кобальт (ІІІ) гідроксидів злийте по можливості повністю рідину, долийте концентровану хлоридну кислоту і нагрійте. Відмітьте виділення хлору. Напишіть рівняння відповідних реакцій.
Ni(OH)3 + HCl(конц.) →
Co(OH)3 + HCl(конц.) →
5. Комплексні сполуки

5.1. Якісні реакції на іони Fe2+ і Fe3+
а) В пробірку налийте 1 мл розчину солі Мора або ферум (ІІ) сульфату, долийте декілька крапель червоної кров'яної солі (калій гексаціаноферат (ІІІ)). Напишіть рівняння реакції, опишіть спостереження.
FeSO4 + K3[Fe(CN)6]  →
б) До 1 мл розчину солі  феруму (ІІІ) долийте декілька крапель розчину жовтої кров'яної солі (калій гексаціаноферат (ІІ)). Напишіть рівняння реакції, відмітьте колір осаду.

FeCl3 + K4[Fe(CN)6]  →

5.2. Якісна реакція на іон Со2+.
До 1 мл розчину солі кобальту (ІІ) долийте суміш амілового спирту і ефіру, а потім декілька крапель концентрованого розчину калію роданіду. Суміш добре перемішайте. Зверніть увагу на забарвлення шару органічних речовин. Перевірте, що відбувається при розведенні водою. Напишіть відповідні рівняння реакцій.
CoCl2 + KCNS →
K2[Co(CNS)4] + C4H10O + C5H11OH →
5.3. Одержання аміакатів кобальту (ІІ і ІІІ) 

До 1 мл розчину кобальт (ІІ) хлориду долийте по краплях розчин аміаку до утворення осаду, а потім до його розчинення з утворенням брудно-жовтого аміакату кобальту (+2).

До одержаного розчину долийте 1 мл водню пероксиду. Спостерігайте потемніння розчину внаслідок утворення комплексного іону [Со(NН3)6]3+ . Напишіть рівняння реакції.

CoCl2 + NH4OH + H2O2→
6. Науково-дослідна робота

Одержання і виділення аміакату нікелю
Розчиніть в 4 мл води 1,0 г нікель (ІІ) хлориду гексагідрату (NіCl2·6H2O). Потім по краплях долийте 25% - ий розчин аміаку до тих пір, поки осад, який випадав, не розчиниться. Потім прилийте рівний об'єм концентрованого розчину аміаку, насиченого амонієм хлоридом. Випадає світло-фіолетовий осад гексаамінонікель (ІІ) хлорид. Напишіть рівняння реакції. Осад відфільтруйте, висушіть при температурі не вище 40°С, зважте і розрахуйте процентний вихід продукту.
NiCl2 + NH4OH(конц.)  + NH4Cl→
Завдання для самостійної підготовки до лабораторної роботи:

Залізо, кобальт, нікель.

1. Загальна характеристика d-елементів родини заліза.

2. Одержання, фізичні і хімічні властивості металів родини заліза.

3. Опишіть суть процесів, які лежать в основі виробництва чавуну і сталі.

4. Як зміняються основні і відновні властивості в наступних рядах сполук: 



а) FеО - СоО -NiО; 



б) Fе(ОН)2 - Со(OН)2 - Ni(OН)2?

5. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які підтверджують хімічні властивості сполук елементів родини заліза з ступенем окиснення +2:



NiSO4 + Н2O →


Fе(ОН)2 + O2 + Н2О →


(NН4)2Fе(SO4)2 + NаОН →


СоС12 + Вг2 + NаОН →


СоСI + NаОН → (можливі реакції)



Nі(ОН)2 + Са(СІO)2 + Н2О →


FeSO4 + КMnO4 + Н2SO4 →
6. Як змінюються окисно-відновні властивості в наступних рядах сполук елементів родини заліза: 



а) Fе+3 – Со+3 – Ni+3; 



б) Fе+2 – Fе+3 – Fе+6?

7. Закінчіть рівняння наступних реакцій, які характеризують хімічні властивості сполук елементів родини заліза з ступенем окиснення +3:



Fе2O3 + Nа2СО3 (стоп).→             



FеCI3 + Nа2S →


NаFеО2 + Н2O →                   



Со2О3 + НСІ →


FеСI3 + Nа2СO3 + Н2O → 



Ni(ОН)3 + Н2SO4 →


Fe2O3 + КNO3 + Nа2СО3 сплавлення →  


8. Закінчіть рівняння наступних реакцій комплексоутворення:



Fе + СO    p.t.→…;                


(NH4)2Fе(SO4)2 +KCN(надл.) →


NiSO4 + NНз·Н2O(надл.) →


FеCI3 + NН4SСN(надл.) →
9. Закінчіть рівняння реакцій, які підтверджують хімічні влас​тивості комплексних сполук елементів родини заліза:



Fе3О4 + К3[Fе(СN)6] →


FеСI3 + К4 [Fе(СN)6] →


[Nі(NH3)6](OН)2 + НСІ →


[Со(NH3)6](OН)2 + O2 + Н2O →
10. Із 1 т залізної руди (магнітного залізняку), що містить 80% Fе3О4, виплавили 570 кг чавуну, який містить 95% заліза. Обчисліть практичний вихід заліза.

Платинові метали. 

1. Загальна характеристика платинових металів.

2. Одержання, фізичні і хімічні властивості платинових металів. Запишіть рівняння реакцій взаємодії рутенію і осмію з киснем та хлором, паладію і осмію- з концентрованою сульфатною кислотою, платини - з "царською горілкою".

3. Як змінюються окисно-відновні властивості в наступному ряді сполук: 


К2FеO4 - К2RuO4 - К2OsO4?

4. Закінчіть рівняння наступних реакцій:



Ru + КСI +NaOH сплавлення.→


К2ОsО4 + О2 + Н2O→


ІrО2 + КNО3 + КОН сплавлення.→


ОsР6 + Н2O→


Nа2RuО4 + Н2SO4  →


Ru + NaOH →


Nа2RuО4+ CI2 →      


ОsF8 + NаОН →
d -ЕЛЕМЕНТИ I ГРУПИ (Cu, Ag, Au)

Атоми d -елементів I групи так само, як і атоми лужних металів, мають один s -електрон на зовнішньому рівні. Однак властивості елементів головної та побічної підгруп різні. Радіуси атомів d -елементів значно менші ( r (Cu) = 0,128 нм, r (K) = 0,236 нм), що зумовлює вищі значення енергій іонізації атомів ( Eі (K) = 4,34 еВ), а також більшу густину та високі температури плавлення простих речовин. У атомів d елементів I групи валентними є як ns -електрони, а також один чи два d – електрони  передостаннього рівня. Завершення ( n -1)d – електронної оболонки відбувається за рахунок провалу зовнішнього s -електрона на d -підрівень. І навіть при цьому не досягається повної стабілізації передостаннього шару, тому при збудженні один або два d - електрони можуть брати участь в утворенні хімічного зв'язку.  Електронні формули атомів d -елементів I групи:

Cu - 3d 10 4s 1 ;

Ag - 4d 10 5s 1 ;

Au – 4 f14 5s 2 p 6 5d 10 6s 1 .

Властивості атомів d -елементів I групи

	 Елемент
	Радіус атома, нм
	Енергія іонізації, еВ
	Основні ступені окислення*

	Cu
	0,128
	7,73
	+1, +2*, +3

	Ag
	0,144
	7,58
	+1*, +2, +3

	Au
	0,144
	9,23
	+1, +2, +3*


Примітка. * - найбільш стійкі ступені окислення.

Найбільш стійкими ступенями окиснення є: для міді +2, для золота - +3. Особлива стійкість ступеня окиснення +1 для срібла пояснюється відносно більшою стабілізацією електронної оболонки 4d 10 яка утворюється вже у паладію. Радіус атома закономірно зростає від міді до срібла. Подібність розмірів атомних  радіусів атомів срібла та золота пояснюється «лантаноїдним стисненням».
Мідь відноситься до досить поширених елементів, срібло і особливо золото - рідкісних елементів. Мідь і срібло зустрічаються в природі переважно у вигляді сполук із сіркою: Cu2S халькозин, або мідний блиск, CuS ювелін, CuFeS2 халькопірит, або мідний колчедан, Ag 2S аргентит. Внаслідок своєї хімічної інертності золото перебуває у рудах майже у вигляді самородного металу. Хімічний склад частинок самородного золота змінний з варіаціями в досить широких межах, але з домінуванням золота. Типові домішки у самородному золоті - срібло, мідь, залізо; у малих кількостях присутні As, Bi, Se та інші елементи. З мінералів, які є хімічними сполуками, відомі телуриди золота: калаверит AuТе2, сильваніт AuAgТе4, кренерит AuAgTе2, петцит Ag3АuТе2, а також ауростибіт АuSb2.
Прості речовини d -елементів I групи
Хімічна активність d -елементів порівняно невелика і зменшується зі зростанням порядкового номера елемента. Через малу хімічну активність срібло і золото називають благородними металами. Про це свідчать і значення стандартних електродних потенціалів:

φ°(Cu 2+ /Cu) = +0,34; φ °

(Ag + / Ag) = +0,80 В; φ °   (Au 3 + / Au) = +1,45 В.

Мідь, срібло та золото є добрими комплексоутворювачами. У присутності лігандів відновлювальна активність цих металів зростає. Наприклад, φ°(Cu + /Cu) = +0,52, а в присутності іонів CN – :

[Cu(CN)2]– + ē = Cu + 2CN - ; φ° = -0,43 В

Мідь взаємодіє з киснем з утворенням Cu2O та CuO. Вироби з міді на повітрі покриваються сіро-зеленою плівкою  основного карбонату міді: 

2Cu + O2 + H2O + CO2 = (CuOH)2CO3 

Бронзові пам'ятники з часом покриваються темним  нальотом (патина) складу (CuOH)2CO 3 та (CuOH)2SO4 .

Золото та срібло окислюються киснем лише у присутності ціанід-іонів (через утворення стійких комплексів) або сірководню (внаслідок утворення малорозчинних сульфідів):

4Au + O2 + 8KCN + 2H2O = 4K[Au(CN)2] + 4KOH

4Ag + O2 + 2H2S = 2Ag2S + 2H2O

Мідь та срібло при нагріванні реагують із сіркою з утворенням Е2S:

2Е + S = Е2S.

 З хлором ці метали утворюють відповідно CuCl2 , AgCl та AuCl 3 .

Мідь та срібло розчиняються в нітратній та сульфатній кислотах:

Cu + 4HNO3(конц) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O,
Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2 + H2O,
Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O.
Золото можна розчинити в концентрованій селенатній кислоті та в «царській горілці»:

2Au + 6H2SeO4 = Au2(SeO4)3 + 3SeO2 + 6H2O,
Au + HNO3 + 4HCl = H[AuCl4 ] + NO + 2H2O.
Мідь отримують шляхом випалу сульфіду з подальшим вiдновленням утвореного оксиду до металу: 
2CuS + 3O2 = 2CuO + 2SO2, 
CuO + C = Cu + CO
Сполуки купруму (І) і (ІІ) 
Для купруму вiдомi два важливих ступенi окиснення: +1 i +2, причому останнiй є бiльш характерним для цього елемента.
Мідь утворює гідроксиди Cu(OH)2 та CuOH. Купрум(I) гідроксид отримують відновленням  формальдегідом солей міді у лужному розчині:

2CuSO 4 + CH2O + 5NaOH = 2CuOH + HCOONa + 2Na2SO4 + 2H2O

CuOH - малорозчинна речовина жовтого кольору, дуже нестійка і легко відщеплює воду:

2CuOH = Cu2O + H2O

Cu(OH)2 одержують обмінною реакцією у розчинах:

CuSO4 + 2KOH = Cu(OH)2 + K2SO4 

[Cu(NH3)4]SO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4 + 4NH3 
CuOH одержати таким шляхом не вдається: 
Cu2O + 2HCl = CuCl2 + Cu + H2O.
Тому необхiдно використовувати iнший пiдхiд – з укворенням комплексої солі і наступним її руйнувнням: 
Cu + CuCl2 + 2HCl = 2H[CuCl2],
H[CuCl2] = HCl + CuCl↓
Купрум(ІI) гідроксид амфотерний з перевагою основних властивостей. Він розчиняється у розчині сульфатної кислоти і концентрованому розчині лугу, не розчиняється в розведеному розчині лугу:

Cu(OH)2 + 2NaOH(конц.) = Na2[Cu(OH)4]

Cu(OH)2 + H2SO4 = CuSO4 + 2H2O

Більшість солей міді добре розчиняються у воді. Іон Cu 2+ у водному розчині частково гідролізований:

Cu2+ + H2O = CuOH+ + H+ 

У присутності карбонат-іонів гідроліз солей міді посилюється:

2Cu2+ + 2CO32- + H2O = (CuOH)2 CO3 + CO2 

Безводний купрум(ІI) сульфат – порошок білого кольору. При розчиненні у воді утворює комплексний іон [Cu(H2O)4 ]2+ синього кольору. З розчинів виділяють кристалогідрати складу CuSO 4 ·5H2O (мідний купорос).

CuCl - малорозчинна у воді сполука білого кольору, що добре розчиняється в розчинах NH3 , HCl, KCN, Na2S2O3 з утворенням комплексних сполук з координаційним числом 2:

CuCl + 2Na2S2O3 = Na3[Cu(S2O3)2] + NaCl

У насичених розчинах купрум(ІI) хлориду утворюються аутокомплекси зеленого кольору:

2CuCl 2 = Cu[CuCl 4 ]

Для Cu3+ отримані солі - купрати - при сплавленні CuО з натрій пероксидом:

2CuO + Na2O2 = 2NaCuO2 

2Cu(OH)2 + Ba(OH)2 + NaOCl = Ba(CuO2)2 + NaCl + 3H2O

Сполуки  Cu3+ - сильні окисники:

2NaCuO2 + 8HCl = 2CuCl 2 + 2NaCl + 4H2O + Cl2 
Сподуки аргентуму

У Ag стiйкий єдиний ступiнь окиснення +1. Аргентум (I) гідроксид дуже нестійкий і у водному розчині не утворюється:

2AgNO3 + 2NaOH = Ag2O + 2NaNO3 + H2O.
AgOH можна отримати при взаємодії  спиртового розчину аргентум нітрату з лугом при 50 °С.

Галогеніди срібла можна отримати дією галогенів на срібло. Розчинність AgHlg зменшується у ряді AgF – AgI. Фторид срібла добре розчинний у воді. Інші галогеніди срібла малорозчинні ( Ksp (AgCl) = 1,8 · 10-10 , Ksp (AgBr) = 4,4 · 10 -13 , Ksp (AgI) = 1,5 · 10-16 ) і можуть бути отримані обмінними реакціями у розчині:

Ag + + Hal - = AgHal/ 
Ця реакція використовується для якісного та кількісного визначення галогенідіонів у розчині.

AgCl та AgBr розчиняються в концентрованому амоніаку з утворенням комплексного іона [Ag(NH3)2]+. AgI у амоніаку не розчиняється. Всі галогеніди срібла розчиняються у розчині натрій тіосульфат:

AgHal + 2S2O3 2  = [Ag(S2O3)2] 3– + Hal– 

Галогеніди срібла мають світлочутливість, і цю властивість використовують у фотографії. AgBr, який міститься у фотоплівці при експонуванні та проявлюванні розкладається:

2AgBr = 2Ag + Br2 

Отримане зображення потім фіксують, видаляючи невідновлений AgBr розчином натрію тіосульфату.
Сполуки Ag (І) можуть окиснюватися сильними окисниками до Ag (ІІ). AgO одержують за реакцiєю: 
Ag2O + K2S2O8 + 2KOH = 2AgO + 2K2SO4 + H2O.
Сполуки ауруму

Аурум у сполуках проявляє два ступенi окиснення: +1 i +3, причому останнiй бiльш характерний. Сполуки Au (+1)диспропорціонують : 

3AuCl + KCl = K[AuCl4] + 2Au↓.
Найважливiшими сполуками ауруму (+3) є AuCl3 i H[AuCl4]. Одержання цих сполук засновано  на реакцiях: 
2Au + 3Cl2 = 2AuCl3,
Au + HNO3 + 4HCl = H[AuCl4] + NO + 2H2O.
Крiм «царської горiлки» золото можна розчинити у концентрованiй селенатній кислоті: 
2Au + 6H2SeO4 = Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O.
Амфотерний гідроксид Au(OH)3 - ауратна кислота розчиняється в кислотах та лугах з утворенням комплексних сполук:

Au(OH)3 + NaOH = Na[Au(OH)4]

Au(OH)3 + 4HCl = H[AuCl4 ] + 3H2O

Катіон Au3+ здатний утворювати анiоннi комплекси, наприклад [AuCl4] − i [Au(OH)4]−:

2Au(OH)3 + Ba(OH)2 = Ba[Au(OH)4]2,

Au(OH)3 + 4HCl = H[AuCl4] + 3H2O.
Лабораторна робота №7
d- елементи I групи та їх сполуки
Мета роботи: вивчити загальні характеристики, способи одержання, фізико-хімічні властивості, застосування d-елементів І групи та їх найважливіших сполук.
Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: HNO3(конц. і розб.), HCl (конц. і розб.), H2SO4 (конц. і розб.), Cu. CuSO4, NaOH, AgNO3, Na2CO3, NН4ОН, NaCl, NaBr, NaJ, KJ, Na2S2O3, Na2SO3 (розчин і крист.), С6Н12О6(10%), крохмаль, водяна баня, штатив з пробірками. 
Порядок виконання роботи
Вимоги техніки безпеки: досліди з використанням концентрованих кислот та лугів проводити під витяжною шафою. Реакційні суміші слід нагрівати обережно, відвернувши пробірку у напрямку безпечному для себе і оточуючих.
1. Взаємодія міді з кислотами
Помістіть у три пробірки по шматку міді і долийте по 1 мл концентрованих кислот: у першу – нітратну, у другу – хлоридну, у третю – сульфатну. Спостерігайте за перебігом реакції. Повторіть ті ж реакції з нагріванням пробірок (обережно). Аналогічні реакції здійсніть з розведеними кислотами Напишіть рівняння відповідних реакцій і поясніть, чому мідь реагує не у всіх випадках.
HCl + Cu →

H2SO4 + Cu →

HNO3 + Cu →

HCl(конц.) + Cu →

H2SO4(конц.) + Cu →

HNO3(конц.)  + Cu →

2. Одержання і властивості купрум (II) і арґентум (І) гідроксидів
а) До розчину купрум (II) сульфату долийте розчину натрію гідроксиду. Одержаний осад купруму (ІІ) гідроксиду розділіть у дві пробірки. В одну з пробірок долийте розчину сульфатної кислоти, в другу - концентрованого розчину лугу, розчин злегка підігрійте. Напишіть рівняння відповідних реакцій і дайте характеристику кислотно-основних властивостей купрум (II) гідроксиду.
CuSO4 + NaOH  →
Cu(OH)2 + H2SO4   →
Cu(OH)2 + NaOH  →

б) В пробірку з 1 мл розчину арґентум (І) нітрату додайте 1 мл розчину натрію гідроксиду. Що спостерігаєте? Напишіть рівняння реакцій, враховуючи, що утворюється арґентум (І) оксид.
AgNO3 + NaOH →
в) Нанесіть на одну смужку універсального індикаторного паперу краплю розчину купрум (II) сульфату, на другу розчин арґентум (І) нітрату. Визначте рН відповідних розчинів за шкалою. Запишіть рівняння реакцій гідролізу і зробіть висновок про силу гідроксидів купруму (II) і арґентум (І).
CuSO4 + H2O  →
AgNO3 + H2O  →
г) До 1 мл розчину купруму (ІІ) сульфату долийте 1 мл розчину натрію карбонату. Спостерігайте за змінами. Напишіть рівняння реакцій, враховуючи, що утворюється основна сіль купруму (II).
CuSO4 + Na2CO3 →
3. Одержання аргентум галогенідів

У три пробірки налийте по 1 мл розчину арґентум (І) нітрату. У першу пробірку долийте 1 мл розчину натрію хлориду, у другу - натрію броміду, у третю - натрію йодиду. Утворені осади нанесіть скляною паличкою на фільтрувальний папір і залишіть на кілька хвилин на світлі. Спостерігайте за змінами. Напишіть рівняння проведених реакцій.
AgNO3 + NaCl  →
AgNO3 + NaBr →

AgNO3 + NaI →

4. Окисні властивості солей купруму (ІІ) і арґентуму (І)
а). У пробірку налийте 2 мл розчину купрум (II) сульфату і 2 мл розчину калію йодиду. Через деякий час з відстояного осаду злийте розчин в другу пробірку і долийте до цього розчину 1 мл крохмалю. Спостерігайте за зміною кольору одержаного розчину. Напишіть рівняння реакції.
CuSO4 + KI + крохмаль →
б). У чисту пробірку налийте 1 мл розчину арґентум (І) нітрату і додайте по краплях розчину амонію гідроксиду до розчинення осаду. До розчину долийте рівний об'єм 10%-ого розчину глюкози і нагрівайте суміш на водяній бані до утворення на стінках пробірки срібного дзеркала. Напишіть рівняння відповідних реакцій.
AgNO3 + NH4OH + C6H12O6  →

6. Одержання комплексних солей купруму (ІІ і І), 
і арґентуму (І)
а) До 1 мл розчину купрум (II) сульфату додайте 2 мл розчину натрію гідроксиду. Через кілька хвилин осад відділіть від розчину і додайте до нього розчину аміаку до розчинення осаду і утворення темно-синього прозорого розчину. Запишіть рівняння реакцій.
CuSO4 + NaOH  →
Cu(OH)2 + NH4OH →
б) До 1мл розчину купрум (II) сульфату долийте 1 мл розчину натрію (калію) йодиду. Через кілька хвилин розчин над осадом злийте, а до осаду долийте при переміщуванні розчин нагрію тіосульфату до повного його розчинення тобто до утворення комплекної сполуки купруму (І). Запишіть рівняння реакцій.
CuSO4 + NaI  →
CuI + Na2S2O3 →


в) До 1 мл арґентум (І) нітрату додайте краплями свіжоприготовлений розчин натрію сульфіту до утворення осаду. В цю ж пробірку помістіть кілька кристаликів натрію сульфіту до розчинення осаду, тобто до утворення сульфатного комплексу арґентуму (І). Запишіть рівняння реакцій.
AgNO3 + Na2SO3 →
Завдання для самостійної підготовки до лабораторної роботи:

1. Загальна характеристика d-елементів І групи.

2. Одержання і фізичні властивості міді, срібла і золота.

3. Хімічні властивості міді, срібла і золота. В яких кислотах вони розчиняються? Запишіть рівняння відповідних реакцій. Чому срібло не розчиняється в "царській горілці"?

4. Закінчіть рівняння реакцій, які пояснюють позеленіння міді та її сплавів, а також почорніння срібних виробів в атмосферних умовах:



Сu + O2 + СO2 + Н2O →……..;  


             Аg + O2 + Н2S →……………..;  

5. Як змінюються стійкість і основні властивості в наступному ряді гідроксидів: АgОН - Сu(OН)2 - Аu(OН)3? Відповідь підтвердіть рівняннями термічного розкладу і взаємодії їх з лугами.

6. Запишіть рівняння реакцій одержання комплексних сполук мі​ді, срібла і золота катіонного і аніонного типів. Вкажіть, які з них не руйнуються в кислому середовищі.

7. Вкажіть тип гібридизації і геометрію комплексних іонів [Сu(СN4)]2- і [Аg(СN)2]-.

8. Застосування галогенідів срібла в чорно-білій фотографії. Відповідь підтвердіть рівняннями реакцій, які проходять в процесах проявлення і фіксування чорно-білої фотоплівки:



АgВr + С6Н4(OН)2 → С6Н4O2 + ...; 


             АgВr + Nа2S2O3(надл.) →……..;  

9. Суть електрохімічного рафінування міді. Запишіть схему процесів, які при цьому проходять на електродах.

11. Чи однакова кількість нітратної кислоти потрібна для розчинення 32 г міді, якщо в одному випадку взяти концентровану кислоту, а в другому - розведену ?

10. З кожної тонни мідної руди, що містить в середньому 80% порожньої породи, на мідеплавильному заводі виплавили в середньому 92 кг міді. Обчисліть практичний вихід міді, якщо мідь міститься в руді у вигляді малахіту (СuOН)2СO3? 

d -ЕЛЕМЕНТИ II ГРУПИ (Zn, Cd, Hg)

Електронні формули атомів d -елементів II групи:

Zn - 3d 10 4s 2 ;

Cd - 4d 105s 2 ;

Hg - 4f 14 5s 2p 6 5d 10 6s 2 .

Особливість атомів d -елементів II групи у тому, що валентними є лише ns2 - електрони. Внаслідок високої стабільності повністю заповненої ( n– 1)d  електронної оболонки d -електрони не беруть участі в утворенні хімічного зв'язку та атоми цих елементів не виявляють ступеня окислення вище за +2. d -елементи II групи виявляють схожість з елементами головної підгрупи (відсутність змінних ступенів окиснення, порівняно невисокі температури плавлення, відсутність забарвлення і діамагнітність катіонів), але відрізняються від них хімічною активністю. Як і інші d - елементи, Zn, Cd та Hg виявляють схильність до комплексоутворення.

Властивості d -елементів II групи

	Елемент
	Радіус атома, нм
	Енергія іонізації, еВ
	Основні ступені 

окиснення

	Zn
	0,139
	9,4
	+2

	Cd
	0,156
	9,0
	+2

	Hg
	0,160
	10,4
	+1, +2


Ртуть помітно відрізняється за своїми властивостями від цинку та кадмію. 6s2 - електрони у ртуті називають "інертною парою", так як внаслідок ефекту проникнення цих електронів під екран 5d 10 - і 4f 14 -електронів вони менш активні, ніж ns -електрони цинку та кадмію. Ртуть у звичайних умовах знаходиться у рідкому агрегатному стані. Через високу леткість її зберігають під водою. Ртуть здатна утворювати кластери - сполуки зі зв'язком металметал (-Hg-Hg-)2+ , виявляючи ступінь окиснення +1.

Цинк та кадмій утворюють в основному іонні сполуки. Для ртуті характерні ковалентні сплуки внаслідок високої поляризуючої здатності та поляризованості її іонів.
Вміст у земній корі  Zn 8,0∙10−3 %, Cd 8∙10−6 %,, Hg 5 ∙10−6 %.  Метали підгрупи цинку зустрічаються переважно у вигляді руд  сульфідного типу: ZnS (вюрцит і сфалерит), CdS (гриконіт), HgS (кіновар). Ртуть зрідка зустрічається у самородному вигляді, вкраплена в гірські породи.

Прості речовини d -елементів II групи
Цинк та кадмій згоряють у атмосфері  кисню з утворенням оксидів ЕО. Ртуть окислюється повільно.

З сіркою та галогенами цинк та кадмій реагують лише при нагріванні, а ртуть – на холоді, що зумовлено її агрегатним станом.

У ряді Zn-Cd-Hg хімічна активність знижується, що підтверджується і значення стандартних електродних потенціалів. Цинк і кадмій не взаємодіють із водою, оскільки покриті захисною оксидною плівкою. У розчинах амоніаку захисна плівка розчиняється:

Zn + 4NH3 +2H2O = [Zn(NH3)4](OH)2 + H2↑
Цинк витісняє водень із кислот і лугів, кадмій — лише з кислот:

Cd +2HCl = CdCl2 + H2↑

Zn +2KOH + 2H2O = K2[Zn(OH)4] + H2↑ 

Ртуть не витісняє водень із розчинів кислот та лугів. Цинк і кадмій відновлюють концентровану сірчану кислоту до SO2 а при нагріванні - до Н2 S:

4Zn + 5Н2SO4 = 4ZnSO4 + H2S↑ +4H2O

Cd + 2H2SO4 = CdSO4 + SO2↑ + 2H2O

Ртуть легко розчиняється  у нітратній кислоті:

Hg + 4HNO3 = Hg(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O

При надлишку ртуті відбувається окиснення до солей Hg +1:

6Hg + 8НNО3 = 3Hg2(NO3)2 + 2NO↑ + 4Н2O

Цинк і кадмій реагують з  НNO 3 значно активніше. Цинк, наприклад, здатний максимально відновлювати дуже розбавлену HNO 3 :

4Zn + 10HNO3(д.р.) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 +3H2O

Цинк, кадмій і ртуть легко утворюють метали як один з одним, так і з іншими металами. Сплави ртуті - амальгами - зазвичай рідкі або пастоподібні, одержують, розтираючи метал із ртуттю при кімнатній температурі або невеликому нагріванні.

Сполуки d -елементів II групи (+2)
Гідроксиди цинку та кадмію отримують обмінною реакцією відповідних солей із лугами. Zn(ON)2 , Сd(ON)2 - малорозчинні, безбарвні сполуки. Гідроксид цинку амфотерний з домінуванням основних властивостей: 

                                 Zn(OН)2 + 2Н+ = Zn2+ + 2H2O,
Zn(OH)2 + 2OH – = [Zn(OH)4]2– 

Зі збільшенням радіусу катіону від Zn до Cd посилюються основні властивості. Cd(ОН)2 виявляє кислотні властивості лише при тривалому наріванні з концентрованим лугом. Обидва гідроксиди розчиняються в амоніаку з утворенням комплексів: 

Е(OН) 2 + 4NH3 = [Е(NH3)4]2+ + 2OH–
Гідроксиди ртуті не отримані у вільному вигляді, тому що розкладаються з виділенням  води через сильну поляризуючу дію катіонів ртуті на гідроксид-іони:  

Hg(NO3)2 + 2NаOН = HgO + 2H2O + 2NaNO3
Hg2(NO3)2 + 2NaOH = Hg2O + H2O + 2NaNO3 

Основні властивості оксидів ртуті виражені слабко.

У водних розчинах солі цинку і кадмію піддаються гідролізу з утворення основних солей:

Е2+ + Н2O ↔ЕОН+ + Н+ 

Малорозчинні солі ртуті (HgS, Hg2Cl2 ) практично не гідролізують. Нітрати ртуті у водних розчинах сильно гідролізують і утворюють малорозчинні оксосолі, так як основні солі, подібно до гідроксидів ртуті, нестійкі:

2Hg2+ + H2O + 2NO3- = Hg2O(NO3)2 + 2H+ 

2 Hg22+  + Н2O +2NO3- = Hg4O(NO3)2 + 2H+ 
Приготування розчинів нітратів ртуті для запобігання гідролізу ведуть у присутності нітратної кислоти.

У присутності розчинних карбонатів солі цинку та кадмію повністю гідролізовані з утворенням осаду основних солей:

2Е2+ + 2CO32- + Н2O = (ЕОН)2СО3 + СО2 

Електропровідність розчинів однотипних солей цинку, кадмію та ртуті у ряді Zn–Cd–Hg зменшується. Електрична провідність розчинів обумовлена концентрацією іонів у розчині. У водному розчині  солі цинку іонізовані практично повністю, солі кадмію утворюють аутокомплекси. Тому в розчинах солей кадмію концентрація іонів, а разом з нею і електропровідність менша, ніж у розчинах солей цинку. Розчини солей ртуті, HgCl2 і особливо Hg(CN)2 неелектропровідні, так як солі не є електролітами внаслідок високого ступеня ковалентності зв'язків Hg-Cl і Hg-CN . 

Сполуки ртуті(II) виявляють окиснювальні властивості:

2HgCl2 + SO2 +2H2O = Hg2Cl2 + H2SO4 + 2HCl

Солі ртуті  у ступені окиснення +1 характеризуються окислювально-відновною двоїстістю:

Hg2(NO3)2 + 4HNO3 = 2Hg(NO3)2 +2NO 2↑ +2H2O

Hg2Cl 2+ SnCl2 = SnCl4 + 2Hg

У розчині солі ртуті (I) диспропорціонують за схемою:

Hg22+  ↔Hg +Hg2+ 

Для запобігання цьому у розчини солей ртуті додають металеву ртуть.

При додаванні амоніаку до розчинів солей цинку і кадмію утворюються аміачні комплекси складу [Е(NH3)4]2+ або [Е(NH3)2Cl2]. [Zn(NH3)2Cl2] - молекулярна сполука, яка має тетраедричну будову; [Cd(NH3)2Cl2 ] - полімер з координаційним числом кадмію 6.
Лабораторна робота № 8
d- елементи ІІ групи та їх сполуки
Мета роботи: вивчити загальні характеристики, способи одержання, фізико-хімічні властивості, застосування d-елементів ІІ групи та їх найважливіших сполук.
Перелік приладів, матеріалів і реактивів необхідних для виконання роботи: Zn, HNO3 (розб.), HCl (розб.), H2SO4 (розб.), Cd, CdSO4, NaOH (конц.), NН4ОН, CdCl2, ZnCl2, ZnSO4, NaCl, Sn Cl2, Na2S, КJ, HgCl2, Hg2Cl2, Hg(NО3)2, мідна монета, штатив з пробірками.
Порядок виконання роботи 
Вимоги техніки безпеки: при виконанні експериментів необхідно пам'ятати, що досліди з використанням концентрованих кислот та лугів проводити під витяжною шафою. Реакційні суміші слід нагрівати обережно, відвернувши пробірку у напрямку безпечному для себе і оточуючих. Металічна ртуть і всі її сполуки є сильною отрутою, тому з ними треба працювати дуже обережно. Залишки розчинів треба виливати у спеціальний посуд. Після роботи треба прибрати своє робоче місце і ретельно вимити руки.
1. Дія води, кислот і лугів на метали
В п'ять пробірок внесіть одну гранулу цинку і долийте в першу води, в  другу – розбавленого розчину хлоридної кислоти, в третю- розбавленого розчину сульфатної кислоти, в четверту - розбавленого розчину нітратної кислоти, в п'яту - концентрованого розчину лугу. Аналогічно проведіть такі ж досліди з кадмієм. Складіть відповідні рівняння реакцій і зробіть висновки про властивості металів.
Zn + H2O  →

Zn + HCl →

Zn + H2SO4 →

Zn + HNO3  →
Zn +NaOH(конц.)  →

Cd + H2O  →

Cd + HCl →

Cd + H2SO4 →

Cd + HNO3  →

Сd + NaOH(конц.)  →

2. Витіснення кадмію з його сполук
В пробірку з розчином солі кадмію внесіть гранулу металічного цинку. Спостерігайте виділення металічного кадмію на цинку. Напишіть відповідне рівняння реакції.
CdCl2 + Zn  →
3. Одержання гідроксидів та сульфідів

а). Налийте в три пробірки розчинів солей: цинк хлорид, кадмій хлорид, гідраргірум (ІІ) нітрат, а потім в кожну прилийте близько 0,5 мл розчину лугу. До одержаних осадів додайте ще надлишок лугу. Складіть відповідні рівняння реакцій. Запишіть свої спостереження і зробіть висновки про властивості відповідних сполук.
ZnCl2 + NaOH →
CdCl2 + NaOH →
Hg(NO3)2 + NaOH →

б). В три пробірки налийте розчинів солей: цинк хлорид, кадмій хлорид і гідраргірум (ІІ) нітрату. В кожну пробірку відповідно додайте розчину натрій сульфіду. Відмітьте колір одержаних осадів. Напишіть рівняння реакцій.
ZnCl2 + Na2S →

CdCl2 + Na2S →

Hg(NO3)2 + Na2S →

4. Гідроліз солей цинку
а) Дослідіть рН розчину цинк сульфату з допомогою індикаторного папірця або рН-метра. Напишіть рівняння гідролізу цинк сульфату.
ZnSO4 + H2O →
б) До розчину цинк сульфату додайте розчину натрію карбонату. Спостерігайте утворення осаду цинк гідроксокарбонату ((ZnОН)2СО3. Напишіть відповідне рівняння реакцї.
ZnSO4 +Na2CO3 →

5. Окисні властивості солей ртуті
а) На мідну монету нанесіть краплю гідраргірум (ІІ) хлориду. Через 2-3 хвилини злийте розчин і змийте монету водою, а утворену сіру пляму протріть фільтровальним папером. Складіть відповідне рівняння реакції.
HgCl2  + Cu  →

б) Налийте в пробірку 1 мл розчину гідраргірум (ІІ) хлориду і прилийте 1мл станум (ІІ) хлориду. Спостерігайте утворення білого осаду гідраргірум (І) хлориду. Потім додайте до нього ще станум (ІІ) хлориду, спостерігайте утворення металічної ртуті. Складіть рівняння відповідних реакції.
HgCl2  + SnCl2 →

6. Одержання Hg2Cl2
Налийте в пробірку 1 мл розчину гідраргірум (ІІ) нітрату і 1-2 мл розчину натрію хлориду. Складіть рівняння реакції. Зробіть висновки про розчинність гідраргірум (І) хлориду.
Hg(NO3)2 + NaCl →
7. Одержання комплексних сполук
а). В одну пробірку налийте розчину цинк сульфату, а в другу – кадмію сульфату. В кожнуз них прилийте розчину аміаку до утворення осадів, а потім до їх розчинення. Складіть рівняння відповідних реакцій.
ZnSO4 + NH4OH  →
CdSO4 + NH4OH  →
Zn(OH)2 + NH4OH  →

Cd(OH)2  + NH4OH  →


б). До розчину гідраргірум (ІІ) хлориду додайте розчину калію йодиду до утворення осаду, а потім до його розчинення. Складіть рівняння відповідних реакцій.
HgCl2  + KI→
Завдання для самостійної підготовки до лабораторної роботи:
1. Загальна характеристика d-елементів II групи.

2. Одержання і фізичні властивості цинку, кадмію і ртуті.

3. Хімічні властивості цинку, кадмію і ртуті. Закінчіть наступні рівняння реакцій:



Zn + Н2SO4 (розв.) →……..;             



Нg + НNO3(конц.)  →………..;  



Zn + Н2SO4 (конц.) →……..;              



Zn + NаОН + Н2О →……..;  



Нg + HNO3(розв.) →….…..;                



Zn + CdSО4 →…………....;  

4. Як змінюються стійкість і основні властивості оксидів і гідроксидів d-елементів II групи? Закінчіть наступні рівняння реак​цій:



ZnSO4 + КОН(надл.) →…..;                 



НgСI2 + NаОН →……..;  



Zn(OН)2 t→………….……;                


НgО t.→………………..;  



Сd(NO3)2 + NаОН →……..;  

5. Запишіть рівняння реакцій комплексоутворення і реакцій, які підтверджують хімічні властивості комплексних сполук d-елементів:

 

Zn(OН)2 + NН3·Н2O (надл.) →……..;

 

Zn(NO3)2 + КСN (надл.) →……..;  

 

Сd(NO3)2 + NаОН (надл.) →……..; 

 

НgСI2 + КI (надл.)  →……..;  

 

[Cd(NН3)4](OН)2 + НС1 →……..;  

 

[Cd(NН3)4](NO3)2 + Nа2S→……..;  

6. Вкажіть тип покриття (катодне чи анодне) заліза: а) цинком; б) кадмієм. 

Запишіть електрохімічні рівняння корозійних процесів, які проходять при руйнуванні цих покрить, якщо:
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7. При взаємодії цинкового пилу масою 0,2245 г з кислотою виділилось 63,8 мл водню (н.у.). Обчисліть масову частку цинку оксиду в цинковому пилі.

8. Зразок твердого Zn(OH)2 додали до 0,4 л розчину НВг з концентрацією 0,55 моль/л. Отриманий розчин все ще залишався кислим. Потім його відтитрували 0,5 М розчином NaOH, причому для досягнення точки еквівалентності було потрібно 165 мл розчину NaOH. Яка кількість Zn(OH)2 була додана до розчину НВг ?

9. В двох склянках міститься по 100 г розчину з масовою часткою НСІ 4%. В одну склянку додали 5 г магнію, а в іншу - 5г цинку. На скільки буде різнитись маса вмісту цих склянок після завершення реакцій ?

Контрольні питання

1. Загальна характеристика d- і f- елементів  ІІІ групи. Знаходження в природі,  одержання.
2.  Зміна фізичних та хімічних властивостей d- і f- елементів  ІІІ групи та їх сполук по групах і періодах.
3.  Загальна характеристика елементів ІV групи (підгрупи Титану). Знаходження в природі,  одержання.
4.  Фізичні та хімічні властивості елементів  підгрупи титану та їх сполук.
5.  Загальна характеристика елементів підгрупи Ванадію. Знаходження в природі,  одержання.
6.  Фізичні та хімічні властивості елементів  підгрупи Ванадію та їх сполук.
7.  Загальна характеристика елементів підгрупи Хрому. Знаходження їх в природі,  одержання.
8.  Фізичні та хімічні властивості елементів  підгрупи Хрому.
9.  Сполуки елементів підгрупи Хрому із ступенями окислення (+2, +3, +6), їх одержання і властивості.
10.  Загальна характеристика елементів підгрупи Мангану. Знаходження їх в природі,  одержання.
11.  Фізичні та хімічні властивості елементів  підгрупи Мангану.
12.  Сполуки елементів підгрупи Мангану із ступенями окислення ( +2, +4, +6, +7), їх одержання і властивості.
13.  Загальна характеристика елементів родини Феруму та платинових металів. Знаходження в природі,  одержання.
14.  Фізичні та хімічні властивості елементів родини Феруму та платинових металів.
15.  Сполуки елементів родини Феруму та платинових металів.
16.  Загальна характеристика елементів підгрупи Купруму. Знаходження в природі,  одержання.
17.  Фізичні та хімічні властивості елементів  підгрупи Купруму.
18.  Сполуки елементів підгрупи Купруму із ступенями окислення (+1, +2, +3) їх одержання і властивості.
19.  Загальна характеристика елементів підгрупи Цинку. Знаходження в природі. Одержання.
20.  Фізичні та хімічні властивості елементів  підгрупи Цинку та їх сполук.

Індивідуальні завдання

 Розрахувати термодинамічні параметри: ∆H, ∆Cp, ∆S, ∆G при температурах 298 – 1000 К для заданих реакцій. Хімічна роль, значення, властивості, застосування та способи одержання:

1. Титану та його найважливіших сполук.   

2. Скандію та його найважливіших сполук.

3. Ренію та його найважливіших сполук.

4. Мангану та його найважливіших сполук.

5. Кадмію та його найважливіших сполук.

6. Цинку та його найважливіших сполук.

7. Купруму та його найважливіших сполук.

8. Ауруму та його найважливіших сполук.

9. Вольфраму та його найважливіших сполук.

10. Цирконію та його найважливіших сполук.

11. Осмію та його найважливіших сполук.

12. Феруму та її найважливіших сполук.

13. Кобальту та його найважливіших сполук.

14. Ванадію та його найважливіших сполук.

15. Нікелю та його найважливіших сполук.

16. Родію  та його найважливіших сполук.

17. Вісмуту (Бісмуту) та його найважливіших сполук.

18. Платини та її найважливіших сполук.

19. Платиноїдів та його найважливіших сполук.

20. Гафнію та його найважливіших сполук.

21. Хрому та його найважливіших сполук.

22. Молібдену та його найважливіших сполук.

23. Талію та його найважливіших сполук.

24. Ітрію та його найважливіших сполук.

25. Цирконію та його найважливіших сполук.

Список основної літератури :
1. Загальна та неорганічна хімія : підручник / Гомонай В. І., Мільович С. С. – Вінниця : Нова Книга, 2016. – 448 с. 

2. Рева Т.Д, Тимощук О.Б., Костирко О.О., Зайцева Г.М., Калібабчук В.О. Загальна та неорганічна хімія: навч.-метод. посібник. – К.: Едельвейс, 2018.-176 с.

3. Загальна та неорганічна хімія. Ч. 2 / О.М. Степаненко, Л.Г. Рейтер, В.М. Ледовських, С.І. Іванов. – К. : Пед. преса, 2002. – 520 с. 

4. Неорганічна хімія. Лабораторний практикум / Є.Я. Левітін, О.В. Антоненко, А.М. Бризицька та ін. – Х.: НФаУ: Золоті сторінки, 2012. – 148 с.
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Список додаткової літератури :
1. Загальна та неорганічна хімія / Є.Я. Левітін, А.М. Бризицька, Р.Г. Клюєва. – Вінниця: Нова Книга, 2003. – 464 с.

2. Неділько С.А. Загальна та неорганічна хімія. Задачі і вправи / С.А. Неділько, П.П. Попель. – К.: Либідь, 2001. – 398 с.

3.  Романова Н.В. Загальна та неорганічна хімія : підручник для студентів вищ. навч. закладів / Н.В. Романова. – Київ; Ірпінь: ВТФ "Перун", 1998. – 480с. 

4. Гольдфарб З.Е. Сборник задач и упражнений по химии / З.Е. Гольдфарб. – М.: Высшая школа, 1984.
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KoHcTaHTH THconianii JesIKNX peYOBHH y BOXHOMY cepexoBHmi npu 25 °C.

Kuciaora ) (e Kauc2 Kaues
HF 6,810 - -
H,S 9,1-10° 1,3:107" -
H,Se 1,3:107 110" -

H,Te 23107 110 -
HCIO, 1,1-107 - -
HCIO 5-10” - -
HBrO 2,507 - -

HIO 231071 - -
HCN 6,2:10°1° - -
HNO, 5,1-107" - -
H,C,0, 6,5107 6,110° -
H,CO, 441077 5,6:107" -
H,SiO; 110 210" -
H,S0;S 2,510 1,910~ -
H,SO; 1,710 6,2:107° -

H,SeO; 2,410 48107 -

HTeOg4 2:10° 1,1.10™ 110

H,CrO, 1,8:107" 3,2:107 -

H;PO, 7,6:10 6,2:107 44107
H,PO, 1,610 2:1077 -
H,PO, 7,9-1072 - -
H;AsO, 5,610 1,7:10° 2,95-107"7
H;BO; 5,810 1,8-10 1,610
HCOOH 2,1-107" - -
CH;COOH 1,86:10° - -
C¢H:COOH 6,610 - -

NH,OH 1,76:10° - -

H,0 1,8:107° - -





[image: image7.png]J06yTOK PO3YHMHHOCTI JeSIKHX CHOIYK mpu 25 °C

Tabmums 3

Popmy1a JP Popmymna| 1P Popmyaa P
AgCl | 1,8:107° || Cd(OH),[2,5-10™]| Mg(OH), | 1,8:10"
AgBr | 501077 || CdCO;s [52:10|| MgC,0, | 8,610
Agl 8,310 CdS [8,0-1077| [MgNH,PO, 2,5-107"
Ag,CO; | 8,1:1077 CoS [4,0107"| | Mg;(PO,),| 1-107"
AgS | 63107 || Co(OH), [1,6:10"|| Mn(OH), | 4,510
Ag,SO, | 1,4107 || Co(OH);| 410 || MnCO; | 1,810
Ag,CrO, | 1,110 [ CoCO; | 8:1077 MnS | 1,010
Ag,Cry,0;| 1-10™ |[Cr(OH),[6,3:107"|| Ni(OH), | 210"
Ag:AsO, | 1,010 CrF; 6,610 NiCO; | 6,6:107
Ag:PO, | 1,3:107° ||Cu(OH), | 5-107° || NiC,0, | 4107
AgCN [ 12107 || CuBr [5310” NiS 32107
AlI(OH); | 11077 CuCl [1,2:10°|| Pb(OH), | 1,1:107°
AIPO; [5,75:10°|] CuS [2,5107° PbF, |2,710°
AuCl | 2,010 CuS [6,3107°°| PbCl, | 1,6:10°
AuCl; | 32:10% || CuCO; 2,510 PbBr, |9,1:10°
Ba(OH), | 510~ CuCroOy [3,6:10° PbL 1,1-107°
BaF, 1,0:10° || Fe(OH), [8,0-107™ PbS 2,510
BaCO; | 5,1-10° || Fe(OH);| 4:107° PbSO; | 1,6:107°
BaC,0, | 1,6:107 || FeCO; [3,2:10""]| PbCO; |7,4107"
BaSO, | 1,1-10™° || FePO, [1,3:107| PbCrO, |2,8107"
BaCrO, | 12:10™° FeS [6,3:107 Sb,S; |1,6:107
Ba;(PO.), | 6,03-10°° | |Hg(OH), [3,0:107°|| SrCO; | 1,110
Bi(OH); | 3,2:10™ || Hg,Cl, [1,3107[| Sn(OH), | 1,410
Bi,Ss 1107 Hg,S [1,01077|| Sn(OH), | 1-107
Ca(OH), | 55'10° HgS [4,01107 SnS 1,010
CaF, |3910" ||Hg,C,04] 1-10" || Zn(OH), | 121077
CaSO, [237-107 || LiOH [4,0102|| ZnCO; | 14107
CaCrO, | 7,1-10™ LiF [3,8107|| ZnC,0, | 2,7-10°°
CaCO; | 48107 || Li,CO; [3,98107 ZnS 1,610
Ca;(POy),| 2,010 || LisPO, 43,2:107 | Zrs(POy)s | 1077





[image: image8.png]Tabmums 4

KoHCTaHTH HeCTIHKOCTI JeAKNX KOMILIEKCHHX i0HIiB

Ion Ku Ton Ku
[Ag(CN),] 1,4x107° [CoNHy)s]* [ 5x107
[Ag(CNS),| | 5.9x10” [Cr(OH),] 1,3x10%°
[Ag(NOy),| | 1,5x10° [Cu(NH3), > | 1,4x10™"
[Ag(NHL),]" |5.7x10° [Cu(OH),)* 2,8x107°
[Ag(S,03),]" |2,5x10™ [Cu(CN),]*~ 5x107"
[AgCL] 9x10™ [Fe(CN)g]* 1,3x10°
[AgBr,| 4,6x10° [Fe(CN)¢]*™ 1,3x10™
[AgL] 1,8x10™ [Fe(CNS)s]* 5,9x107
[AI(OH),]* 1x10° [Fe(OH),]* 2,8x10”
[AIFg]* 2x107" [Hg(NHy),]*"  [5x10™
[AuCL] 5x107% [HgCL]* 6x107°
[Au(CN),] 1x107° [HgBr,~ 1x107
[CA(NH,),)*" [ 2,8x107 [HgL]” 1,5x10%°
[CdCL]” 2x107 [Hg(CN),]*~ 1,1x10™°
[CdBr ]~ 2x10™ [Hg(CNS),]>  |5,6x10%
[CA(CN),> | 8,8x10"® [Ni(CN),]* 1x107"
[Co(CN)g]" | 8,1x107 [Ni(NHL)6)> 1x10°®
[Co(CN)e]> | 1x10* [Zn(OH),]” 2x10°"®
[Co(CNS),]> | 5,5x107 [Zn(NH,)," [ 2x10°
[Co(NH3)s)>" | 4,1x107 [Zn(CN),]~ 1,3x10™7

Tabmumus 5

EjleKTpoHeraTHBHICTH eleMeHTIB 3a mkauoo Ilominra

IA |ITA | IIIB [IVB| VB |VIB|VIIBVIIIBVIIBVIIIB| IB |IIB [IIIA[IVA| VA |[VIA|VIIA|VIIIA|
H He
2,1

Li| Be B| C|[N|O| F | Ne
1015 2,0[2,5/3,0/3,5]40

Na | Mg Al| Si| P| S| Cl| Ar
0912 1,5]1,8(/2,1]2,5)|3,0
K|(Ca|Sc |Ti|V |Cr|{Mn| Fe | Co | Ni |[Cu|Zn| Ga|Ge| As| Se| Br| Kr
08[1,0/13(15/1,6(1,6{1,5[ 18| 18| 1,8 |1,9/1,6]/1,6]1.8[2,0/24)|28

Rb| Sr| Y |Zr INb|Mo| Tc | Ru | Rh | Pd |[Ag|Cd| In| Sn| Sb| Te| I | Xe
08[1,0/12(14|1,6(1,8{1,9(22(22|22|19|1,6|1,7[18[1,9]21|25
Cs|Ba|La |Hf|Ta|W |Re| Os | Ir | Pt |[Au|Hg| Tl |Pb | Bi | Po | At | Rn
0,7/09|1,1[1,3|1,5[1,7{1,9[22[22|22|24|19]|18|1,8[1,9]20)|22

Fr |Ra|Ac”

0,7/09] 1,1

* Jlantanoimt: 1,1 — 1,6

** AxtuHoinm: 1,2 —1,5
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I'ycTHHA po34HHIB IeAKHX PeYOBHH NpH 20°C, r/ma

% HCI | H;SO4 HNO; NaOH | KOH NaCI Na,CO; | NH,OH
1 | 1,003 | 1,005 1,004 1,010 | 1,008 | 1,005 1,008 0,994
2 | 1,008 | 1,012 1,009 1,021 1,016 | 1,012 1,019 0,990
4 | 1,018 | 1,025 1,020 1,043 | 1,035 | 1,026 1,039 0,981
6 | 1028 | 1,038 1,031 1,065 | 1,053 | 1,041 1,060 0,973
8 | 1038 | 1,052 1,043 1,087 | 1072 | 1,055 1,081 0,965
10 | 1,047 | 1,066 1,054 1,109 | 1,090 | 1,070 1,102 0,958
12 | 1,057 | 1,080 1,066 1,131 1,110 | 1,085 1,125 0,950
14 | 1,068 | 1,095 1,078 1,153 | 1,128 | 1,101 1,146 0,943
16 | 1,078 | 1,109 1,090 LI75 | 1,148 | 1,116 1,170 0,936
18 | 1,088 | 1,124 1,103 1,197 | 1,167 | 1,131 0,930
20 | 1,098 | 1,139 L115 1219 | 1187 | 1,147 0,923
22 | 1,108 | 1,155 1,128 1,241 1,207 | 1,164 0,916
24 | 1,119 | 1,170 1,140 1,263 | 1227 | 1,180 0,910
26 | 1,129 | 1,186 1,153 1285 | 1247 | 1,197 0,904
28 | 1,139 | 1,202 1,167 1,306 | 1267 0,898
30 | 1,149 | 1219 1,180 1,328 | 1288 0,892
32 | 1,159 | 1,235 1,193 1,349 | 1309 0,886
34 | 1,169 | 1252 1,207 1,370 | 1330 0,881
36 | 1,179 | 1,268 1,221 1,390 | 1352

38 | 1,189 | 1286 1,234 1,410 | 1374

40 | 1,198 | 1,303 1,246 1,430 | 1395

42 1,321 1,259 1,449 | 1419

44 1,338 1,272 1,469 | 1440

46 1,357 1,285 1,487 | 1464

48 1,376 1,298 1,507 | 1488

50 1,395 1,310 1,525 | 1510

52 1,415 1,322 1,535

56 1,456 1,345

58 1,477 1,356

60 1,498 1,367

62 1,520 1,377

64 1,542 1,387

66 1,565 1,396

68 1,587 1,405

70 1,611 1,413

72 1,634 1,422

74 1,657 1,430

76 1,681 1,438

78 1,704 1,445

30 1,727 1,452

82 1,749 1,459

84 1,769 1,466

36 1,787 1,472

38 1,802 1,477

90 1,814 1,482

92 1,825 1,487

9 1,831 1,491

96 1,835 1,497
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HajiBaIHBilNi OKHCHHKH

Ton a6o rpyna

OKHCHHK OKHCHEK cepeJoBHIIe TIpoayKT BiXHOBHEHHS
I rpyna IIC
T
N Kucre Cu"a6o cnomyku Cu (I) (anpuxiao CuCly
Croayku Cu(Il) N ayoncre Cu;0 260 Cu”
Crnoayku Ag(T) - 6y0b ke Ag’
T
PR — - 0w axe Au” a6o cnoykn A:(‘B (anpuxnao AuCly
II rpyna IIC
Kucne aoo 0 .
Cronysu Hgqm) g eimpare Hg" a60 cnoaykn Hg(D): cins (nanpuxiao Hg,Cl)
e Hg'abo Hg,0
Cnoxykn Hg() - 6y0b ke He'
IV rpyma IIC
B Kucre Cisms Pb™", Hanpuxnad Pb(NO3),
POz, P3Oy, Ko [PH(OH)] [Pb(OH)g~ yncHe(KOH) 6 posuuni - Ko[Pb(OH),], 6 posnaasi - K;PbO;
V rpyna IIC
HNO; KOHIEHTpOBAHA NOs Kucre NO,
HNO; possenena NOy- xucte NO
NaNO; , KNO; HNO, xucre NO
NaNO; , KNO3 NOy- TyoKcre NaNO, , KNO,
NaBiO; NaBiO; Kucne Cias Bi*"
P - 0y0b sike PH,
H3AsO, Kucne H3AsO;
H; 4504 K3AsO4 AsO;" yncHe(KOH) AsOs*, manpuriao KsAsOy
VI rpyna IIC
—— "
o Crot cucre Cine Cr** 5 kucomoro, wo 6yna esama o1a

K,Croy niokucnenns (wanpuxiad CrCly)
K;Cr,07 Cro.*, Cr,0; Hetmpaniie Cr(OH); abo octosna cins
Cro,", Cr,0;" | _nyoxrne(KOH) 6 posuuni - K;[Cr(OH)g|, 6 posnasi -KCrO.
2 S0,
H.S0, (xouuenTposana) HSO4 fucre H,S (npU 630€m00ii 3 CHTSHUMI GiOHOGH.)
H,Se0, Se0,” xucte Se0;
(NH,);8,05 5,04
(mepokcocyIbdat) 06y0b siKe (NHL);SO4
(NH-S0;-0"—07-50,-NH,) | "CPOReorpyna
H,0,,Na,0; Tepokcorpyna Gyon axe H,0, NaOH
0, - GyoL ke O (y cknaoi cnonyx: H,0, oxcuou, ziopoxcuou ma ir)
s - 6y0b ke S¥ (v cxnadi HyS ado ii coneir)
VII epyna IIC
. 3 .
[ cucre clitk MO™ 5 KUCTOm010, 140 0y1a G3Ama 01a
KMo, niokucnenna (anpuxiad MnCly)
n04 MnO; Heumpansie MnoO,
MnO, ayoKcrie K;MnO,
MnO,~ Kucre cims Mn* (wanpuxnao MnCly)
K:MnO, Mno,~ Helimpanshe MnO,
MnO, - xucre cime Mn® (#anpuxiao MnCly
KCIO Clo°
ﬁgg: (C::g: 6y0b ke CI' (aanpukaax KC1, HCl)
KCIO, Cloy
KBrO, , KBro, (n=14) Bro,, 10, Gyon axe Br,I, a6o _ Br,I (wanpuxiao: HBr, KBr)
Fy, Clp, Bry, I - Gyon axe F,, CI, Br', T (Hanpuxnao: HCL, KCI Tomo)
VII rpyna IIC
— -
Feo, . Clas Fe™ 5 Kuciomoro, wo 0y1a 63ama 01
niokucnenna (nanpuxiad FeCly
K:FeO, TyoHcHe
- Heitmpaniie Fe(OMD,
Fe** Kucne Cisms Fe¥* (wanpuriao FeSO,)

Croykn Fe(IIT)
(cits Fe™, oxcnmm, Fe(OH);)

Helmpanvhe

Fe(OH), , a60 citb Fe** (nanpuxnao FeSO.)

Me;0; ,MeOOH [Me=Co,Ni]

Kkucne

Cine Me* (#anpuxiad NiCly, CoSO,)
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HaiiBa:xuBinn BiTHOBHHKH

Ton, Motexyaa a6o

BinHoOBHHK rpyna simmonmme | CCPeIOBHILE Oxutcra opma
Mertan
Me” - Kucre Ciz, Me™ n=1-4
. - Kucne Cins Me™ n=1-4
AmdoTepHi MeTamn - & —
(Be,Zn, AL,Sn, Pb,Cr,Sb TiIPOKCOKOMILTEKC OLTBII CTIHKOrO CTymeHs
mowio) - nyoKcie oxHCHenHs Me
(anpuxnao: K;[AYOH)g), Ky[Zn(OH),] mouo)
IV rpyma IIC
Crnoayku Sn(Il): Sn** Kucne cian Sn* 3 KuCTOMOI0, 140 Gy:10 63AMA 018 NIOKUCTEHHA
(Cins S** , SnO, 2 | 6 posuuni - K;[Sn(OH)g],
Sn(OH),, K;[Sn(OH),] ) [Sn(OH),] SyHcre 6 posnaasi - K;SnO;
c, co - Kucre co,
V rpyna IIC
Kucae- HNO, B B
KNO; , NaNO, ayaste. NO, Gyon ke NOy, #anpuxiado KNO; NaNO;
NH, - Byou axe N,
N,Hy, N;HsSO4 N,Hg " Byou axe N,
NH,OH, [NH;0H|Cl NH,0H™ Byou axe N,
H;PO; Kucre,
P (ypovaumi), PH; H,PO; neimparne | PO
H;PO; , K;HPO;
H;PO, , KH,PO, - ke PO,*, nanpuxaan K;PO,
H,A50; xucte H,A50,
H;A50;, K3450; 5 =
34503, K3450; AsO yoKcHe AsO,, nanpuxnao K;AsO,
VIrpyna IIC
s? "
H:S (comi S7) ';";’:;HS’E Gyou e 50;,K;S0; ﬁii’,’;’:”:“’""m et
Y H,S0, , K;SO;4
Croaykn SAV) : Kcae- H;SO; 60, 2
(S0, 1505, £:509 ayate. SO Gyon ke SO Hanpurnao H;S0, , KySO
Na;8,03 > P o 2
Var50” - miocys pam) $,05 6yon axe s" a0 SO, mampuxiao HySOy ,NaSO,
S (v posuuni) - GyoL ke H,S0, , K;S04
Croaykn Cr(Ill): [Cr(OH),| nydxcre (KOH) | CrOs™, nanpuxiao K,Cr0O,
(cime Cr*", Cr(OH),, o Kucre Cr:07", nanpuxn. KyCryOr (3 Oysice CunsHUMI OKUCH.)
Ky[Cr(OH)q ) i faut i b e - -
H,0, nepoKcorpyna 0Y0b siKe 0,
VII rpyna IIC
H, - 6y0b axe H' :y ckadi H,0
HCI KOHUERTPOBAHA cr xucte ClL,
HBr (KBr) Br- GyoL ke Br,
HI (KI) T Gy0L ke I
R ucre HIO,
L Heitmpanviie
N ayoKcrie 10y, #anpuxnao KIO,
Mn™ Heimpansie MnO,
Cine Mn** Mn(OH), nydwcre (KOH) | MnOy, #anpuxiao K;MnO,
Mn™ xucte MnO,, #anpuxiad HMNO, (5 Oyvice CUTbHUMU OKUCH.)
K,MnO, Mno.~ xucte MnOy, #anpuxiad KMnO,
VII rpyna IIC
Crnoayku Fe(Il) Fe* Kucne cian Fe™ 5 kucnomoro, wo 6y1a 63ama 018 niokucienns
(cins Fe**, oxcuou, TyoncHe,
Fe(OH)y - weampansne | FEOHs
Comi_Co™ , Ni¥" Co(OH),, Ni(OH), TyHcHe Co(OH); Ni(OH);
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3arajabHi 3aKOHOMIPHOCTI peaKkniif MeTaliB 3 KHCIOTAMH

Me postamroBanmuii 1o H Kucnora Me postanroBanuii micas H
Cins + Hy H,S04(poze), HCl(pose) He pearye
Cims + H,S (SO,) +H,0 H,S80, (kony) Cims+ SO, +H,0
Cims+ NO, + H,O X
(ona nyorer ma nyxen-3em. Me — N,O) HNO; (KOHI’) Cimp + NO; + H,0
Cine + H,O +

+ NO, N,O, N>, NH,NO. HNO; (pose) Cinap +NO + H,0
i3 36iNbUIEHHAM AKINUGHOCII Memany

K Ba Ca Na Mg Al Mn Zn Fe Co Ni Sn Pb @Bi Cu Ag Au

BiHOBHI BIaCTHBOCTI METAIIB 3MEHIIYIOThCS
K" Ba?" Ca>" Na?" Mg”* A" Mn®" Zn*" Fe** Co?" Ni** Sn*" Pb>" 2H" B Cu*" Ag™ Av*"
-

>

OKICHI BITaCTHBOCTI 10HIB 30UIBIIYIOTCS

Tabmumsg 10

3miHa 320apBJIeHHs eSIKAX KHCJI0THO-OCHOBHHX iHIHKATOPiB
B 3a/1e:KHOCTI Bit 3HaueHHs pH

3abapBieHHs
InpukaTop —
Kuclle cepedosuiie HellmpansHe JIysHcHe cepedoguue
(ioneToBHIt .
Jlaxmyc gepBoHe (pH<S) PH=5-8 cuniit (pH>8)
TumonoBuii cuHiil | depBoHuit (pH<2,8) | xoBTHil (PH=3-8) cudiit (pH>8)
MeTHHOBIE“ depBoHHII (pH<4,2) sxoBTHIL (PH>6,2)
YepBOHMIL
Metnnopamx qepBoHuil (pH<4,4) TIOMepaH4eBo-K0BTHiL (PH>5)
Denondranein GesbapBHHil (pH<8) MayHHOBHI (pH>9)
AmnizapnHOBHit ] . KOPHYHEBO-KOBTHIT
61it0-mimMoHui (pH<10),
SKOBTHIT 5 @ ) pH>10
HeHTpaﬂH?m JKoBTHIl (pH<6,8) gepBoHuil (pH>8)
YepBOHMIL
BPOMH{M?‘HOBHH JKOBTHH (pH<6) cuniit (pH>7)
cuHI
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BIIHOCHO NIOTEHIIaTy CTaHAapPTHOT 0 BOJHEBOTO eleKTpoxa mpu 25°C

PiBHsIHHS mpolecy E%B
Antominii
AI(OH)3! + 3¢~ = Al + 30H" 2,29
[AI(OH)4]- + 3¢~ = Al + 40H~ 2,35
[AIFs]3™ + 3e” = Al + 6F~ 2,07
AP*+3e = Al ~1,663
Apzenmym
Ag” +e =Ag" +2,00
Ag +e =Agl +0,7994
AgBr| +e" =Agl +Br~ +0,071
AgCH3COO! +e” = Agl + CH;COO™ +0,64
AgCNI +e = Agl + CN- -0,04
[Ag(CN),]~ + e = Agl +2CN- -0,29
AgCOsl +e¢ =Agl + COs* +0,46
AgCll +e = Agl +CI” +0,222
Agli+e =Agl+T- —0,152
AglO3l +e” =Agl + 105~ +0,35
Ag(NH3)," + e = Agl + 2NH; +0,373
AgNO,L + e = Agl + NO,~ +0,59
AgN3l +e =Agl + N3~ +0,293
2AgO! + H)O +2¢”= Ag,Ol + 20H” +0,57
AgO* +2H" + e = Ag” + H,0 +2,1
Ag0! + H,O +2e” =2Agl + 20H™ +0,342
Ag031 + H)O +2e¢”=2AgO! + 20H~ +0,74
Ag:S!+2e"=2Agl + 8 0,71
Ag:St+H' +2e” =2Agl + HS —0272
AgSCN! + e = Agl + SCN- +0,09
[Ag(S0s):]* + e = Agl + 25032 +0,43
AgrSO4l +2e” =2Agl + SO +0,653
Apcen
Asl +3H"+ 3¢ = AsHst 0,60
Asl + 3H,O + 3e¢” = AsHz1+ 30H -1,43
HAsO, + 3H" + 3¢ = Asl + 40H" +0,234
H3AsO4 + 2H" + 2¢~ = HAsO: + 2H,0 +0,56
AsO;” +2H,0 + 3e™ = Asl + 40H 0,68
AsO4 +2H,0 + 2™ = AsO,” + 40H- 0,71
Aypymn
APt +2e = Au" +1,41
AUt + 3¢ = Aul +1,50
Au"+e =Aul +1,6
[AuBr,]” + e = Aul + 2Br~ +0,96





[image: image14.png][AuBr4]~ + 2e~ =[AuBr ]~ + 2Br~ +0,80
[AuBry]” + 3e” = Aul + 4B1~ +0,85
[Au(CN)J” + e = Aul + 2CN” -0,61
[AuCL] +e = Aul +2CI” +1,15
[AuCly]” +2¢ =[AuCL] +2CI" +0,92
[AuCls]” +3e = Aul +4Cl- +1,00
H>AuOs5 + H,O + 3¢~ = Aul + 40H™ +0,7
[Au(SCN),]” + e" = Aul + 2SCN- +0,66
[Au(SCN)4]™ + 2¢” = [Au(SCN),]” + 2SCN" +0,62
[Au(SCN)4]~ + 3¢~ = Aul +4SCN- +0,64
Bapin
Ba** +2¢ =Ba 2,905
Bepunin
Be’ +2¢ =Be 1,847
Be;05>” + 3H,0 +4e” = 2Bel + 60H" 2,62
bop
BFs +3e =B +4F -1,04
BO:* +6H" +e =B + 3H,0 —0,165
H;BOs™ + HbO +3e” =Bl + 40H” -1,79
Bpom
B +2¢" =2Br~ +1,087
Brs~+2e”=3Br +1,05
2HBrO +2H" + 2e” = Br; + 2H,0 +1,6
2BrO” + 2H,O + 2¢” =B + 40H” +0,45
HBrO + H™ +2e = Br + HbO +1,34
BrO™ + H,O +2e" =Br~ + 20H" +0,76
BrO;™ + 5H* + 4e” = HB1O + 2H,O +1,45
BrO;” +2H,0 + 4e” = BrO™ + 40H- +0,54
2BrOs~ + 12H" + 10e” = Br, + 6H,0 +1,52
2BrOs~ + 6H,0 + 10e”= Br, + 120H- +0,5
BrOs™ + 6H' + 6e”= Br™ + 3,0 +1,45
BrO;* + 3H,0 + 6e” = Br™ + 60H" +0,61
BrO4 +2H' +2¢” = BrOs” + H,0 +1,88
Banaoii
Ve =V 0,255
V*+2e=V1 -1,18
V¥ +3e=V1 0,87
VO +2H" + e = V¥* + H,0 +0,337
VO* +e =VO* 0,044
VO, +2H" + e = VO* + H,O +1,000
VO +4H* +2e"= V** + 21,0 +0,668





[image: image15.png]VO," + 4H" + 3e” = V¥ + 21,0 +0,360
VO, +4H" + 5¢” = V1 + 2H,0 0,25
VO, + 6H" + 2¢-= VO* + 3H,0 +1,26
VO, + 4H" + e = VO* + 3,0 +131
Bonvgpam
WOs! + 4H" +4e” = Wi + 2H,0 0,12
W(CN)s* +e” = W(CN)s* +0,457
W(CN)s™ + & = W(CN)s*™ +0,50
W,0s! +2H" + 2~ =2WO,! + H,O 0,04
WOs! + 6H™ + 6= Wi + 3H,0 0,09
2WOsl + 2H" + 2¢” = W,0s! + H,O 0,03
WO + 8H + 6™ = Wi + 4H,0 +0,05
WO, + 4H,0 + 6e~ = W1 + 8OH~ -1,05
T'epmaniit
Gel +4H" + 4e” = GeHat 0,3
Ge*" +2e = Gel 0,0
GeOl + 2H" + 2e = Gel + H,O 0,29
GeOul + 4H" + 4¢” = Gel + 2H,0 -0,15
H>GeOs + 4H" + 4™ = Gel + 3H,0 0,13
GeOs! +2H" +2¢” = GeO! (kopuunesuii) + H,O 0,12
HGeOs + 2H,0 + 4e” = Gel + SOH™ -1,0
H,GeOs + 4H + 2e” = Ge** + 3,0 —0,363
Tiopozen
H, +2e =2H" -2,251
2H,0 + 2¢” = Ho1+ 20H" —0,828
2H" +2¢" =Hot 0,0000
2H'(107) +2e"=Hat 0,414
H,0, + 2H" + 2e” = 2H,0 +1,77
HO, + H,O + 2e” =30H" +0,88
Ioo
105~ +3H,0 + 6e” =1+ 60H" +0,25
Li+2e =2 +0,536
L+2e=2I" +0,621
L™+ 2e=3I" +0,545
2IBr + 2e"=1L! + 2B1~ +1,02
2IBr;” +2e =Ll + 4Br- +0,87
2HIO + 2H" + 2e” =11 + 2H,0 +1,45
210" + 2H,0 +2e"=L! + 40H” +0,45
HIO + H" + 2 =T + H,O +0,99
10" +H,0 +2e" =1 +20H" +0,49
105~ + 5H" + 4e” = HIO + 2H,0 +1,14
105~ + 2H,0 + 4e” =10" + 40H" +0,14





[image: image16.png]2105~ + 12H" + 10e” = L1 + 6H,0 +1,19
2105~ + 6H.O + 10e™ = Il + 120H- +0,21
Kaomiit
Cd* +2¢ =Cd -0,403
CdCO;31 +2¢ = Cdi + COs> -0,74
[CA(CN)4]* + 2e”= Cdi + 4CN™ -1,09
[CANH;3)4]*" + 26" = Cd1 + 4NH;3 0,61
Cd(OH),! +2e” = Cdl +20H" -0,81
CdS!1 +2e"=Cdl +S* -1,17
Kaniit
K'+e =KI 2923
Kanwuyii
Ca’*+2e =Cal 2,79
Ca(OH), +2¢™ = Cal + 20H" -3,03
Kapoon
CO,1+ 2H + 2™ = CO1+ H,0 0,12
COs> +6H™ +4e” =C1 + 3H,0 +0,475
HCNO + 2H* + 2¢~ = CH;:O0H +0,19
Kooanvm
Co*" +e =Co?* +1,95
Co*" + 3¢ =Col +0,46
Co?* +2e = Col 0,29
CoCOsl +2¢ = Col + COs> -0,58
[Co(NH3)s]** + &~ = [Co(NH3)e]** +0,1
[Co(NH3)6]** + 2~ = Col + 6NH; 0,42
[Co(CN)6*~+ e~ = [Co(CN)s]*~ -0,83
Co(OH), + 2¢"= Col + 20H" -0,71
Co(OH)3! + e = Co(OH),! + OH~ +0,17
CoSla+2e =Col +S* —0,89
CoSib +2e" = Col + 8> -1,02
Kynpym
Cu? +2e = Cul +0,345
Cu™+e =Cul +0,531
Cu**+e =Cu" +0,159
Cu?" +Br +e = CuBr! +0,64
Cu?" + ClI"+ e =CuClt +0,54
Cu*+T +e =Cull +0,86
CuBr! +e =Cul + Br~ +0,033
CuCll +e = Cul +CI” +0,137
Cull +e=Cul +I" 0,185
[Cu(CN)o]™ + & = Cul + 2CN™ 0,43
Cu?* + 2CN~ + e~ = [Cu(CN),]~ +1,12





[image: image17.png][Cu(NH3)4]* + 2e” = Cul + 4NH3 0,07
[Cu(NH;3 )4 + e = [Cu(NHs),]* + 2NH3 -0,01
[Cu(NH:)]" + ¢ = Cul +2NH; —0,07
2Cu(OH),! + 2¢” = Cu,0L + 20H™ + H,0 —0,08
Cu01 + Hy0 +2¢” = 2Cul + 20H" 0,36
Cu(OH),! +2¢" = Cul + 20H" 0,22
CuS! +2e” = Cul +S* —0,70
CupSL +2e”=2Cul + S —0,88
CuSCN! + e = Cul + SCN™ 0,27
Jlanman
La* +3e¢ =Lal 2,522
La(OH); +3e”=Lal + 30H" 29
Jimiit
Li'+e =Lil 3,04
Macnin
Mg* +2¢ = Mgl 2,37
Mg(OH), +2¢” = Mgl + 20H" 2,69
Manzan
Mn** + e = Mn** +1,51
Mn* +2¢ = Mnl -1,17
[Mn(CN)J~ + e~ = [Mn(CN)g]* —0.244
MnCOs! + 2¢”=Mn! + COs> 1,48
Mn(OH),! + 26~ =Mnl + 20H" -1,55
Mn(OH)s! + &~ = Mn(OH), + OH" +0,1
Mn(OH)s! + 3H" + &= Mn*>" + 3H,0 +1,84
Mn;O4! + 8H' + 2e= 3Mn> + 4H,0 +1,75
MnO,! +4H* + 26" = Mn** + 2H,0 +1,23
MnO4> + 2H,0 + 2~ = MnO,! + 20H +0,6
MnO4~ +4H* + 3¢~ = MnOs! + 2H,0 +1,69
MnOjs~ + 2H0 + 3¢~ = MnO,! + 40H" +0,60
MnO4~ + 8H' + 5¢” = Mn?* + 4H,0 +1,51
MnOy~ + e~ = MO +0,564
Mepkypiit
2Hg* + 2¢” = Hg** +0,907
Hg?* +2e =Hgl +0,85
Hg,** + 2¢” =Hg! +0,792
Hg:Brol + 2¢” = 2Hg! + 2Br~ +0,1392
Hg,Cll +2¢” = 2Hgl + 2CI- +0,2682
Hgolb! +2¢” = 2Hgl + 217 —0,040
[Hg(CN)y]> + 2¢"= Hg! + 4CN™ 0,37
Hg(CH3COO), + 2¢” = 2Hgl + 2CH:COO™ +0,510
HgrC041 + 26~ = 2Hgl + C04~ +0,415





[image: image18.png]Hg:(I03):! + 2¢” = 2Hgl + 2105~ +0,394
HgS! +2¢” =Hgl + S 0,67
Hg:SO4 + 2¢™ = 2Hgl + S04~ +0,615
Moniooen
Mo*" + 3e” = Mol 0,2
Mo(CN)&~ + e~ = Mo(CN)6- +0,725
MoO," + 4H" + 2¢~ = Mo** + 2H,0 0,0
Mo0O,* + &~ = MoO," +0,48
H,MoO4 + 6H" + 66" = Mol + 4H,0 0,0
MoO4* + 4H,0 + 6e” = Mol + 8OH~ -1,05
MoO4> + 8H" + 66" = Mol + 4H,0 +0,154
Hampiit
Na*+e =Nal -2,714
Hikens
Ni** + 2e"=Nil -0,228
[Ni(CN)4]* + & = [Ni(CN); >~ + CN™ 04
NiCOs! +2¢”=Nil + COs> -0,45
Ni(OH),! + 2¢” =Nil + 20H" 0,72
Ni(OH)3! + e~ = Ni(OH),! + OH~ +0,49
[Ni(NHs)s]> + 2~ = Nil + 6NH;3 0,49
NiO,! + 4H" + 2e” = Ni** + 2H,0 +1,68
NiO,! + 2H,0 + 2e~ = Ni(OH),! + 20H- +0,49
NiOs> + 8H' + 4¢” = Ni** + 4H,0 +1,8
NiSta +2e = Nil + S~ —0,86
NiSib + 2e”=Nil + S>~ -1,07
Himpozen
3No 1+ 2¢” =2N3~ 34
Not+ 4H0 + 4e” =NoHy + 40H™ -1.15
NO; + H,O + e =NO1+ 20H- 0,46
NOs™ +2H,0 + 3e” = NO1+ 40H -0.14
NOs;™ + HoO +2e"=NO,” + 20H- 0,01
NO;™+ 2H" + e =NO» 1+ H,O +0,78
NO;~+ 10H" + 8¢~ = NH4" + 3H.0 +0,87
NO;~ +3H" + 2¢” = HNO; + H,O +0.94
NO;™ +4H" + 3¢” =NO1+ 2H,0 +0,957
HNO, + H" + e = NO1+ H,O +0,99
HN; + 11H" + 8¢~ = 3NH,4" +0,69
N~ + 7H,0 + 6¢” = NoH, + NH; + 70H- 0,62
3N, 1+ 2H" + 2¢” = 2HN; -3,1
N1+ 2H,0 + 4H* + 2¢~ = 2(NH;0H") -1,87
Nat+ SH” +4e” =NoHyH' -0,23
Not+ 8H + 66 = 2NH," +0,26





[image: image19.png]N>H, + 4H,0 + 2e” = 2NH,OH + 20H~ +0,1
NH;OH' + 2H" + 2™ = NHy" + H,O +1,35
NH,OH + 2H,O + 2¢” =NH,;OH + 20H~ +0,42
HoN,0, + 2H" + 2e~ = No 1+ 2H,0 +2,65
H:N>0, + 6H" + 4¢” = 2(NH;0H") +0,50
2HNO; + 4H" + 4¢” = HoN,0, + 2H,0 +0,83
2HNO; + 4H" + 4¢~ = N,O1+ 3H,0 +1,29
2HNO; + 6H" + 66~ = No 1+ 4H,0 +1,44
2NO>™ + 4H,0 + 6~ = N1+ 8OH™ +0,41
HNO, + 7H" + 6" = NH4" + 2H,0 +0,86
NO;™ + 6H,0 + 6e” = NH4OH + 70H~ 0,15
N>O1+ 2H" + 2 = Not+ H,O +1,77
N>O1+ H>0 + 2¢™ = No1+ 20H +0,94
2NO1+ 4H" + 4~ = Na1+ 2H,0 +1,68
2NO1+ 2H,0 + 4e” = No1+ 40H- +0,85
N>041+ 2H + 2¢” = 2HNO, +1,07
N>O41+ 2e”=2NO,~ +0,88
N>O41+ 8H™ + 8™ = No 1+ 4H,0 +1,35
N>O41+ 4H0 + 8™ =N, 1+ 80H~ +0,53
NO;™ + H,O + e” =NO,1+ 20H~ 0,86
2NOs™ + 12H" + 10e” = N1+ 6H.0 +1,24
NO;™ + 8H" + 6" = NH;0H" + 2H,0 +0,73
2NO;™ + 17H" + 14e” = NoHy H + 6H,0 +0,84
NO;™ + 7TH,0 + 8¢~ = NH4OH + 9OH~ 0,12
Okcuzen
01+ 4H" + 4e~ = 2H,0 +1,229
0,1+ 4H (10~ M) + 4e” = 2H,0 +0,815
0,1+ 2H,0 + 4e” = 40H" +0,401
0,1+ 2H" + 2¢” = H,0, +0,682
0,1+ H,0 +2e"=HO, + OH~ -0,076
H,0, + 2H" + 2¢” = 2H,0 +1,77
HO,  + H,O +2e” =30H" +0,88
031+ 2H" + 2™ = 0,1+ H,0 +2,07
031+ H,0 +2e” = 0,1+ 20H +0,02
Ocmiit
0s?"+2e =0sl +0,85
[OsCls]*~ + e~ = [OsClg]*~ +0,85
[OsCls]* + 3¢ = Os! + 6CI- +0,71
[0sClg]* + & = 0s* + 6Cl~ +0,4





[image: image20.png]0504l + 6CI” + 8H + 4e” = [0sCls]*” + 4H,0 +1,0
0504l + 8H + 8e”= Osl +4H,0 +0,85
Ianaoin
Pd> +2e =Pdl +0,915
[PACL]* + 2™ =Pdl + 4CI” +0,623
[PdCle]*~ + 2¢~ = [PCLJ> + 2CI- +1,29
[PdCls]*~ + 4e” =Pd! + 6CI- +0,96
Pd(OH),! +2¢” =Pd! + 20H" +0,07
PA(OH)4! + 2¢~ = Pd(OH), | + 20H" +0,73
[PdIs]~ + 2¢ = [PdL]* + 2T +0,623
IInamuna
P> +2e =Pt +12
[PtCLyJ* + 2¢~ = Ptl +4Cl- +0,73
[PtCle]*~ +2e~ = [PtCls]* +2C1- +0,720
Pt(OH),l +2¢” =Ptl + 20H" +0,15
Pt(OH),! + 2H" +2¢” = Ptl + 2H,0 +0,98
IInymoniii
Pu’* + 3¢ =Pul -2,03
Pu*" +4e"=Pu*" +0,970
PuO,* + e~ =PuO;* +0,916
PuO* +4H' + e =Pu* + 2H,0 +1,04
Pu(OH)s! +3¢” =Pul + 30H" 2,42
Pu(OH)4l + & =Pu(OH):! + OH" 0,95
IInomoym
Pb2* + 2¢"=Pbl —0,126
Pb** + 2¢” = Pb** +1,66
Pb* + 4e"=Pbl +0,77
PbBr2l + 26" =Pbl + 2Br- 0,274
PbCO;3l +2e”=Pbl + CO:> —0,506
PbCLl +2¢” = Pbl +2CI- —0,266
PbL! +2e”=Pbl +2I° —0,364
PbO! + 2H" +2¢” =Pbl + H,0 +0,25
PbO! + Ho0 + 2¢” = Pbl + 20H" 0,58
PbO,! +H,0 +2e” =PbOl + 20H" +0,28
PbO, ! +4H" + 26~ = Pb*" + 2H,0 +1,455
PbO, | +4H" + SO + 2¢ = PbSO4l + 2H,0 +1,69
Pby0sl + H,O +2¢” = 3PbOl + 20H" +0,25
PbS! + 2¢"=Pbi + 5> —0,91
PbSO41 +2¢” =Pbl + SO —0,355





[image: image21.png]Cenen

Sel +2¢ = Se*” 0,92
Sel +2H" + 2¢” = H,Set —0,40
H,Se0; + 4H" + 4e” = Sel + 3H,0 +0,744
Se03* + 3H,0 + 4e” = Sel + 60H- -0,366
Se04> + 4H" + 2™ = H,Se0; + H,O +1,15
Se042 + H,0 + 2~ = SeOs> + 20H" +0,05
Cuniyiit
Sil + 4H" + 4e” = SiHat +0,10
Sil +4H,0 + 4e” = SiHa1+ 40H" -0,73
SiFs® +4¢ = Sil + 6F~ -1,2
Si0; +4H" + 4e™ = Sil + 2H,0 0,86
H,SiOs(Bomm.) + 4H' + 4e” = Sil + 3H,0 -0,79
Si0:%” + 3H,0 + 4¢~ = Sil + 60H~ -1,7
Cmanym
Sn*"+2e”"=Snl 0,140
Sn** + 2e”=Sn>* +0,151
Sn**+ 4e=Snl +0,01
SnCL2 +2e™ = Snl + 4Cl- —0,19
[Sn(OH)]> +2e = Sni + 40H" -0,91
[Sn(OH)s]*~ + 2¢” = [Sn(OH)4]*~ + 20H" 0,93
Cmuoii
Sb** + 3e"=Sbi +0,20
Sbl +3H" + 3¢~ = SbHi1 0,51
SbO™ + 2H" +3e” = Sbl + H,O +0,212
Sby0s! + 6H" + 6~ = 2Sb! + 3H,0 +0,152
SbO,™ +4H" + 3¢~ = Sbl + 2H,0 +0,446
Cmponuiit
Sr>*+2e" =Srl -0,89
Cynvgyp
Si+2e" =8> —0476
S1+2H"+ 2¢” =H,St +0,171
5S1+2¢ =S5> -0,34
(SCN)y +2¢” =2SCN~ +0,77
S4062- + 2e-= 2S52032- +0,09
$,03% + 6H" + 4e~ =251 + 3H,0 +0,5
H,SO; + 4H" + 4e” = S1 + 3H,0 +0,45
S03* + 3H,0 + 4e” = S1 + 60H- 0,66
2H,SO; + 2H* + 4e~ = $,05 + 3H,0 +0,40
25,05% + 3H,0 + 4™ = $,05> + 60H~ -0,58
2H,S0; + H' + 2e”= HS;04™ + 2H,0 0,08





[image: image22.png]2S05% + 2H,0 + 2¢~ = $,04> + 40H” —1,12
SO+ 2H" + 2¢” = SO5> + H,0 +0,22
S04 +4H" + 2" = H>S0; + Ho0 +0,17
S04 + H20 + 26~ = SO5* + 20H™ —0,93
2504 + 10H' + 8¢” = S,05* + SH,0 +0,29
2504> + SH,0 + 8¢~ = 503> + 100H" 0,76
S04+ 8H' + 6e™ = Si + 4H,0 +0,36
504> +4H,0 + 6¢~ =S + 8OH™ —0,75
S04+ 10H" + 8¢~ = HuS- + 4H,0 +0,31
504> + 8H' + 8¢” = S> +4H,0 +0,149
S04+ 4H,0 + 8¢~ = 5>+ 8OH™ —0,68
$208% + 2e- = SO42- +2,01
Tuman
Ti* +e =Ti¥* +0,092
Ti* + e =Ti* 0,37
Ti** +2¢ =Til -1,63
Ti** +3e” =Til -1,23
Ti** +4e” =Til —0,88
TiFs> +4¢ = Til + 6F~ -1,19
TiOy! + 4H* + 4¢” = Til + 2H,0 —0,86
TiO*" + 2H' + 4¢” =Tit + H,O 0,88
TiO** + 2H* + SH,0 + & = [Ti(H0)6]** +0,1
Depym
Fes+ + e-=Fex+ +0,771
Fe’" + 3¢ =Fel 0,058
Fe* +2e =Fel —0,473
[Fe(CN)s]*™ + &~ = [Fe(CN)s]*~ +0,364
FeCOs! +2¢” =Fel + COs> —0,756
Fe(OH)s! + e~ = Fe(OH) + OH~ —0,56
Fe(OH), + 2¢” = Fel + 20H" 0,877
FeO4 + 8H' + 3¢~ = Fe** + 4H,0 +1,9
Fe3;04l + 8H™ + 2¢™ = 3Fe?* + 4H,0 +121
Fe;04! + 8H' + 8¢~ = 3Fel + 4H,0 —0,085
FeSl + 2e”=Fel + S* —-0,95
Dayop
F>+2e =2F +2,77
OF,+ 2H' + 4¢” = 2F + H,O +2,1
Dochop
Pl +3H"+ 3¢ =PHst +0,06
P+ 3H0 + 3¢” = PHs1+ 30H" —0,89
H;PO, + H +e¢ =PI + 2H,0 0,51
H,PO; +e =Pl +20H" 2,05





[image: image23.png]H:PO; + 3H + 3e"= Pi + 3H,0 0,5
H:PO; + 2H" + 2e~ = HiPO, + H,0 0,5
HPO;> +2H,0 + 2¢” = H,PO,” + 30H -1,57
HiPO, + SH™ + 5¢”= P1 + 4H,0 0,41
HiPO, + 4H" + 4e” = HiPO, + 2H,0 0,39
2H:PO4 + 3H + 2¢~ = HyP20s + 2H,0 0,94
H:PO4 + 2H" + 2¢” = HiPO; + H,0 0,276
PO, +2H,0 +2¢” = HPOs* + 30H" -1,12
Xnop
Cht+2e = CI +1,359
2HOCI + 2H" + 2™ = ClL1+ H,0 +1,63
2CI0™ + 2H,0 + 2¢” = Clo1+ 40H” +0,40
HCIO + H™ + 2¢” = CI"+ H,O +1,5
CIO™ + H,0 + 2¢” = CI” + 20H" +0,88
HCIO; + 2H* + 2¢” = HCIO + H,O +1,64
2HCIO; + 6H* + 6e~ = Cl1+ 4H:0 +1,63
HCIO, + 3H" +4e” = CI” + 2H,0 +1,56
ClOy” +H;0 +2¢” = ClO~ + 20H" +0,66
ClO; +2H0 + 4e” = CI" + 40H" +0,77
ClOs™ + 3H* + 2¢ = HCIO; + H,O +1,21
ClOs +H;0 +2¢”= ClO;” + 20H" +0,33
ClOs™ + 2H" + e = ClOx1+ HhO +1,15
Xpom
Crt+e =Cr*" 0,41
Cr¥* +3e"=Crl 0,74
Cr* +2e"=Crl 0,91
[Cr(CN)g]* + &~ = [Cr(CN)s]*~ -1,28
Cr(OH)s! +3e” = Crl + 30H" -13
Cr(OH),! +2¢”= Crl + 20H" -14
Cr,07> + 14H* + 6e~ = 2Cr** + TH,0 +1,33
CrO4 + 8H' + 3¢ =Cr** + 4H,0 +1,477
Cr04% + 4H,0+ 3¢~ = [C1(OH)g]* + 20H +0,945
CrO4> +4H,0 + 3¢~ = Cr(OH)s! + SOH- 0,13
Iunx
Zn* +2e =7nl 0,764
[Zn(CN)s]> + 2¢"= Zni + 4CN- -1,26
[Zn(NH:)s]** + 26~ = Zn! + 4NH; -1,04
Zn(OH)+ 2¢” = Zn! + 20H- —1,245
[Zn(OH).] + 2H,0 + 26~ = Zni + 40H -1,216
ZnS! (Bypmmr) + 26~ = Znl + S —1,40
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