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1. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ 

d-элементы (…(n-1)d1-10ns0-2) 

Большинство известных металлов - это d-элементы Периодической систе- 
мы Д.И. Менделеева. Электронная формула d-элементов заканчивается на (...(n-

1)d1-10ns0-2). 

В соответствии c теорией строения атома переходными элементами следу- 

ет считать те элементы, у которых в нейтральных свободных атомах заполня- 

ются электронами d- или f-энергетические подуровни. 

Переходные элементы или d-элементы отличаются некоторыми общими 

свойствами: 

1. Все они являются металлами. 

2. Практически все переходные элементы обладают значительной твердо- 

стью, прочностью, высокими температурами плавления и кипения, высокими 

тепло- и электропроводностью. По физическо-химическим свойствам, это “ти- 

пичные” металлы, которые человек использует в жизни, технике и технологиях. 

3. Они образуют сплавы между собой и с другими металлами (s-

элементами). 

4. Многие из них имеют электроотрицательный электродный потенциал и 

растворяются в минеральных кислотах: часть из них, это “благородные” метал- 

лы, т.е. металлы с большим электроположительным потенциалом, не взаимо- 

действующие при нормальных условиях с кислотами. 

5. Большинство металлов проявляют переменную валентность, а их ионы и 

соединения, как правило, окрашены хотя бы в каком-нибудь одном состоянии 

окисления. 

6. Наличие частично заполненных электронных оболочек обуславливает 

способность переходных элементов образовать парамагнитные соединения, 

комплексные соединения. 

7. Некоторые d-элементы (металлы) обладают в определенных степенях 

окисления амфотерными свойствами. 

. 

ХРОМ. СОЕДИНЕНИЯ ХРОМА 

 

Теоретическая часть 

 

Хром – элемент VI группы периодической системы Д. И. Менделеева. 

Электронная формула: 1s22s22p63s23p64s13d5. 

В невозбужденном состоянии электронное строение наружных энергети- 

ческих уровней у хрома - 3d54s1 (характерен провал электрона, т.е. переход 

электрона с 4s на 3d подуровень). Этот элемент металл, на внешнем энергети- 

ческом уровне находится один электрон. У хрома в соединениях проявляются 

следующие основные степени окисления: +2, +3, +6. Максимальная степень 

окисления хрома равна +6, она обуславливается способностью атома отдавать 

электроны как внешнего, так и предыдущего энергетического уровня. 
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В природе хром встречается в виде хромистого железняка FeO*Cr2O3 или 

Fe(CrO2)2 и свинцовой красной руды PbCrO4. 

Получение хрома 
 

Из хромистого железняка методом карботермии получают в чистом виде 

хром и железо: 

Fe(CrO2)2 + 4C → Fe + 2Cr + 4CO 

Сплав хрома с железом – феррохром. 

Чистый хром получают из оксида хрома методом алюмотермии: 

Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3 + 456,1 кДж. 

Химические свойства хрома 
 

Хром – достаточно активный металл (φ0
Cr/Cr

3+ = -0,74 В), однако на воздухе 

и в воде он устойчив, так как на его поверхности формируется тонкая пассив- ная 

оксидная пленка. 

Соляная и разбавленная серная кислоты медленно взаимодействуют с хро- 

мом с выделением водорода и образованием солей хрома (II) синего цвета, ко- 

торые в дальнейшем легко окисляются кислородом воздуха. 

Cr + 2HCl = CrCl2 + H2↑ 

Cr + H2SO4 разбав. = CrSO4 + H2↑ 

Разбавленная азотная кислота окисляет хром очень медленно: 

3Cr + 8HNO3разбав. = 3Cr(NO3)2 + 2NO+4H2O 

Концентрированная азотная и серная кислоты на холоде и при нормальных 

условиях (без нагревания) пассивируют поверхность хрома: 
холод;н.у. 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + H2O 
конц 

холод;н.у. 

2Cr + 6HNO3 = Cr2O3 + 6NO2 + H2O 
конц. 

Даже при нагревании процесс протекает очень медленно: 

2Cr + 6H2SO4(конц.) = Cr2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O 

Хром при н.у. – инертен, очень трудно соединяется с различными неме- 

таллами. С кислородом хром реагирует лишь при температуре красного кале- 

ния, то есть при температуре близкой к температуре плавления металла: 
t 

4Cr + 3O2 = 2Cr2O3 
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При высокой температуре хром реагирует с галогенами и с такими неме- 

таллами, как сера, азот, углерод, кремний и бор. 
 

Соединения хрома 

 

Хром образует три оксида: CrO оксид хрома (II) основного характера; Cr2O3 

оксид хрома (III), проявляющий амфотерные свойства; CrO3 – оксид хро- ма (VI) 

или хромовый ангидрид – кислотный оксид. 

Cr2O3 не растворяется в воде, очень слабо растворяется в кислотах и щело- 

чах. В лабораторных условиях Cr2O3 можно получить термическим разложени- 

ем дихромата аммония: 

t 

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

В промышленности его получают восстановлением дихромата калия кок- 

сом (углерод): 

t 

2K2Cr2O7 + 3C = 2 Cr2O3 + 2K2CO3 + CO2 

Данным оксидам соответствуют гидроксиды, проявляющие характер соот- 

ветвующих оксидов. Cr(OH)2 – гидроксид хрома (II), имеющий основной харак- 

тер, Cr(OH)3 – амфотерный гидроксид. Его можно получить действием щелочей 

на растворимые соли хрома: 

Cr2(SO4)3 + 6NaOH = 2Cr(OH)3↓+ 3Na2SO4 

Cr(OH)3 растворяется в кислотах с образованием солей хрома (III), а в ще- 

лочах – образуются изумрудно-зеленые растворы хромитов: 

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 6H2O 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6] 

Соединения хрома (III) могут быть   восстановителями и окислителями. При 

действии окислителей на соединения хрома (III) в щелочной среде они 

превращаются в соединения хрома (VI). 

Важнейшими соединениями хрома являются CrO3 – хромовый ангидрид и 

соответствующие ему кислоты: H2CrO4 – хромовая и H2Cr2O7 – дихромовая ки- 

слота. Эти кислоты существуют только в водном растворе, выделить их в твер- 

дом виде из раствора невозможно, так как они распадаются на хромовый ан- 

гидрид и воду. 

Соли этих кислот достаточно стойки. Соли хромовой кислоты – хроматы, 

окрашены в желтый цвет, а соли дихромовой – это бихроматы или дихроматы, 

имеют оранжевую окраску. 

Хроматы и дихроматы способны существовать при определенном значе- 

нии pH среды. В кислых средах (pH<7) соединения хрома (VI) существуют в виде 

дихроматов 

2K2CrO4 + 2HCl = K2Cr2O7 + 2KCl + H2O 
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7 

7 4 2 

или  
2CrO 2- + H+ = Cr O 2- + H O 

4 2 7 2 

В щелочных средах (pH>7) соединения хрома (VI) существуют в виде хро- 

матов: 

 
Или 

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O 

 

Cr2O 2- + 2OH- = 2CrO 2- + H O 

Т.е. при pH>7→CrO4
2-, а при pH < 7 → Cr2O 2-. 

Так как высшая степень окисления хрома равна +6, то соединения хрома 

(VI) – сильные окислители. Эти свойства интенсивно проявляются в кислых 

средах: 

1. При пропускании сероводорода через подкисленный серной кислотой 

раствор дихромата оранжевая окраска раствора переходит в зеленую, 

одновременно наблюдается помутнение вследствие выпадения серы: 

 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S↓ + K2SO4 + 7H2O 
окис-ль восст-ль среда 

 
 

2. При действии концентрированной соляной кислоты на дихромат калия 

выделяется хлор, получается зеленый раствор, содержащий хлорид 

хрома (III): 
 

K2Cr2O7 + 14HCl = 2CrCl3 + 3Cl2 + 2KCl + 7H2O 
конц. 

3. Если к подкисленному серной кислотой раствору бихромата калия до- 

бавить раствора йодида калия, то образуется зеленый раствор сульфата 

хрома (III) и выделяется свободный йод: 
 

K2Cr2O7 + 6KJ + 7H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3J2 + 4K2SO4 + 7H2O 

4. При пропускании диоксида серы через концентрированный раствор 

дихромата калия, содержащий достаточное количество серной кисло- 

ты, образуются сульфат калия и сульфат хрома (III): 
 

K2Cr2O7 + 3SO2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 

При выпаривании воды из получившегося раствора образуются хро- 

мовокалиевые квасцы KCr(SO4)212H2O. 

 

Применение хрома и его соединений 

 

Главным потребителем хрома является металлургическая промышленность 

для изготовления высококачественных марок стали. Сплавы железа и хрома 

обладают большой механической прочностью и значительной коррозионной 
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устойчивостью. Хром является главной легирующей добавкой всех нержавею- 

щих и жаропрочных сталей. Введение нескольких процентов Cr, Mo, W и доба- 

вок других металлов увеличивает твердость стали. Такие стали применяют для 

изготовления инструментов, ружейных и орудийных стволов, броневых плит, 

деталей и частей турбин, двигателей и др. При содержании в сплаве не менее 

12 % хрома получают сталь, устойчивую к коррозии (нержавеющая сталь). Ее 

используют для изготовления аппаратуры химических заводов, а также предме- 

тов домашнего обихода. Сплав 33 % Fe, 60 % Cr и 6 % Mo отличается высокой 

кислотоупорностью и применяется для изготовления резервуаров и аппаратов 

для производства кислот. 

Хром применяется для электролитического нанесения защитных покры- 

тий. Это процесс хромирования. Хромовые покрытия отличаются высокими ан- 

тикоррозионными свойствами, твердостью и хорошим декоративным видом. 

В электротехнике сплавы металлов, содержащие хром, например, сплав 

хрома с никелем (нихром), применяется для изготовления электрических нагре- 

вательных приборов. 

Оксид хрома (III) Cr2O3 используют как материал для шлифования и поли- 

рования стальных изделий. Применяют в качестве красителя для получения 

красок зеленого цвета. 

Бихроматы (называемые в технике хромпиками) и хроматы применяются 

как окислитель в химической, кожевенной, текстильной промышленности. Они 

находят также применение как ингибиторы химических процессов(в нейтраль- 

ной среде) и деполяризаторы (в кислой среде). 

В лабораториях в качестве сильного окислителя пользуются хромовой 

смесью (смесь равных объемов концентрированной H2SO4 и насыщенного рас- 

твора бихромата калия – для очистки химической посуды и для энергичного 

окисления различных веществ. 

Хромовые квасцы – двойная соль KCr(SO4)2*12H2O применяются в краше- 

нии, в кожевенном производстве для выделки специальных сортов кожи («хро- 

мовая кожа») и в текстильной промышленности 
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2. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

 

2.1. Лабораторная работа по теме "Химические свойства d-элементов" 

 

Опыт № 1. Характерные реакции на ионы Fe2+ и Fe3+ 

а) Действие на соли железа (II) гексацианоферрата (III) калия. 

Приготовить в пробирке раствор соли Мора и добавить раствора гексациа- 

ноферрата (III) калия (красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]). Отметить цвет об- 

разовавшегося осадка (турнбулева синь) составить химическое название полу- 

ченного вещества. Данная реакция является характерной на ион Fe2+. 

Написать молекулярное и ионное уравнения реакций. 

б) Действие на соли железа (III) гексацианоферрата (II) калия. 

Налить в пробирку раствора хлорида железа (III) и добавить раствор гекса- 

цианоферрата (II) калия (желтой кровяной соли K4[Fe(CN)6]). Отметить цвет 

образовавшегося осадка (берлинская лазурь). Характерная реакция на ионы Fe3+ 

Написать уравнения реакций и молекулярной и ионной форме. 

в) Действие на соли железа (III) роданида аммония. 

Налить в пробирку раствора хлорида железа (III) и добавить раствора ро- 

данида аммония. Такой же опыт проделать с раствором соли Мора. 

Написать уравнение реакции с получением Fe(SCN)3, сообщающего раствору 

красную окраску. 

 

Опыт № 2. Гидроксид железа (II) 

В солях железа (II) вследствие частичного окисления на воздухе всегда 

присутствует железо (III). Поэтому во всех опытах по изучению свойств железа 

(II) следует брать наиболее устойчивую двойную кристаллическую соль Мора 

(NH4)2SO4*FeSO4*6H2O. 

В уравнениях реакций вместо формулы соли Мора можно пользоваться 

формулой сульфата железа (II), так как двойная соль Мора практически полно- 

стью диссоциирует при растворении в воде на все составляющие ее ионы. 

Приготовить раствор соли Мора, взяв порошок этой соли и дистиллиро- 

ванную воду. К раствору соли Мора прибавить раствор гидроксида натрия до 

выпадения зеленого осадка гидроксида железа (II). Через некоторое время про- 

исходит побурение полученного осадка вследствие окисления гидроксида же- 

леза (II) в Fe(OH)3. Написать уравнения реакции получения гидроксида железа 

(II) и его окисления в гидроксид железа (III) под действием кислорода воздуха и 

воды. 

Опыт № 3. Взаимодействие кобальта и никеля с кислотами 

а) Взаимодействие кобальта с кислотами. 

Поместить в три пробирки по кусочку кобальта и добавить разбавленные 

растворы соляной, серной и азотной кислот с концентрацией 2н. Нагреть про- 
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бирки и наблюдать выделение газообразных продуктов. Написать уравнения 

реакций. 

б) Взаимодействие никеля с кислотами. 

Поместить в три пробирки по кусочку никеля. В первую пробирку доба- 

вить 2н раствора соляной кислоты, во вторую – 2н раствор серной кислоты, в 

третью – 2н раствор азотной кислоты. Нагреть пробирки. Какие газообразные 

вещества выделяются. 

Написать уравнения реакций. 

Опыт № 4. Гидроксиды кобальта (II) и никеля (II) 

В пробирку налить раствор соли кобальта и добавлять по каплям раствор 

гидроксида натрия. Появляется синий осадок основной соли, который при при- 

бавлении раствора кислоты снова становится розовым. Во вторую пробирку 

налить раствора соли никеля (II) и добавлять по каплям раствор гидроксида на- 

трия до выпадения осадка гидроксида никеля (II). 

Написать уравнения реакций. Происходит ли окисление гидроксидов ко- 

бальта и никеля кислородом воздуха? 

Написать реакции окисления Co(OH)2 перекисью водорода. Сравнить вос- 

становительные свойства гидроксидов железа, кобальта и никеля в степени 

окисления +2, используя значения окислительно-восстановительных потенциа- 

лов (при переходе в гидроксиды этих элементов в степень окисления +3). 

Опыт № 5. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

Налить в пробирку немного соли сульфата хрома (III) и прибавить туда по 

каплям раствор щелочи до образования осадка. Распределить осадок в две про- 

бирки. В одну пробирку к осадку добавить по каплям раствор соляной кислоты, 

в другую – раствор щелочи до растворения осадка. 

Написать уравнения реакций: 

а) получения гидроксида хрома (III), 

б) диссоциации гидроксида хрома (III), 

в) взаимодействия гидроксида хрома (III) с кислотой и со щелочью, учиты- 

вая, что при реакции со щелочью получается комплексный анион. 

Сделать вывод о химическом (кислотно-основном) характере гидроксида 

хрома (III). 

Опыт № 6. Восстановительные свойства солей хрома (III) 

К полученному в опыте №5 раствору K[Cr(OH)4] добавить немного щело- 

чи и 3%-ного раствора пероксида водорода. Нагреть смесь на водяной бане до 

перехода зеленой окраски в желтую, что указывает на образование в растворе 

хромата. 

Написать уравнение реакции окисления K[Cr(OH)4] в K2CrO4 
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Опыт № 7. Хроматы и бихроматы 

а) Переход хромата калия в бихромат. 

К раствору хромата калия прибавить по каплям раствор серной кислоты. 

Отметить окраску полученного и взятого растворов и указать, какими ионами эти 

окраски обуславливаются. 

Написать уравнение реакции взаимодействия хромата калия с серной ки- 

слотой с образованием бихромата калия. 

б) Переход бихромата в хромат. 

К раствору бихромата калия прибавить по каплям раствор щелочи до из- 

менения окраски. 

Написать уравнение реакции взаимодейсттвия бихромата калия со щело- 

чью с образованием хромата калия. 

Разобрать смещение равновесия, при добавлении: кислоты, щелочи: 

2CrO 2- + 2H+→Cr O 2- + H O 
4 2 7 2 

2CrO 2- + 2ОH-→2Cr O 2- + H O 
7 2 4 2 

 

Опыт № 8. Окислительные свойства хроматов 

К раствору бихромата калия добавить серной кислоты и йодида калия. От- 

метить изменение окраски. 

В пробирку с полученным раствором внести несколько капель свежепри- 

готовленного раствора крахмала, чтобы доказать выделение свободного йода. 

Написать уравнение реакции взаимодействия бихромата калия с серной 

кислотой и йодидом калия с образованием сульфата хрома (III) и выделением 

свободного йода. 
 

2.2. Контрольные вопросы 
 

1. Феррат калия K2FeO4 образуется при реакции Fe2O3 с хлором в присут- 

ствии KOH. Составьте электронные в молекулярное уравнения реакции. 

2. Составьте молекулярные и электронные, где необходимо, уравнения ре- 

акций, которые надо провести для осуществления следующих превращений: 

Fe → FeO → FeCl2 → FeCl3 → K3[Fe(CN)6] → K4[Fe(CN)6] 

К окислительно-восстановительным реакциям составьте электронные 

уравнения. 

3. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) раство- 

рения платины в HCl в присутствии кислорода; б) взаимодействия палладия с 

горячей, концентрированной H2SO4. Платина окисляется до степени окисления 

+4, а палладий до +2. 
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4. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле- 

ния превращений: 

Co → Co(NO3)2 → Co(OH)2 → CoCl2 → CoCl3 

Уравнения окислительно-восстановительных реакций напишите на осно- 

вании электронных уравнений. 

5. Могут ли в растворе существовать совместно следующие вещества: 

а) FeCl3 и Hg2Cl2; б) Fe2(SO4)3 и KOH; в) FeCl3 и FeCl2? Для взаимодействующих 

веществ составьте уравнения реакций. 

6. Написать взаимодействие гидроксидов калия (II), и ртути (II) с кислота- 

ми и щелочами. Составьте молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

7. В каких степенях окисления железо имеет стабильные соединения? С 

помощью каких качественных реакций можно определить соединения двух, трех, 

шестивалентного железа. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные 

уравнения реакций. 

8. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле- 

ния следующих превращений: 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2[Zn(OH)4] → ZnCl2 

9. Для получения брома смешивают бромид калия с MnO2 в присутствии 

уксусной кислоты. Составьте электронные и молекулярные уравнения этой ре- 

акции. 

10. Почему оксид марганца (IV) может проявлять и окислительные, и вос- 

становительные свойства? Исходя из электронных уравнений, составьте урав- 

нения реакций: 

t 

а) MnO2 + HCl(конц) = ; б) MnO2 + Cl2 + KOH = . 

11. На основании электронных уравнений составьте уравнение реакции 

получения манганата калия K2MnO4 сплавлением оксида марганца (IV) с нитра- 

том калия и карбонатом калия. Окислитель восстанавливается, приобретая сте- 

пень окисления +3. 

12. Как меняется степень окисления марганца при восстановлении KМnO4 в 

кислой, нейтральной и щелочной средах? Составьте электронные и молеку- 

лярное уравнения реакции между KМnO4, и PH3 в кислой среде. 

13. Хлор окисляет кобальт в K4[Co(CN)6]. Какое соединение при этом по- 

лучается? Как меняется окраска раствора в результате этой реакции? Составьте 

электронные и молекулярное уравнения реакции. 

14. Кадмий азотной кислотой окисляется до низшей положительной степе- 

ни окисления, а технеций приобретает высшую степень окисления. Какие со- 
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единения при этом получаются? Составьте электронные и молекулярные урав- 

нения соответствующих реакций. 

15. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле- 

ния превращений: 

Hg → HgO → HgCl2 → Hg2Cl2 → K2[HgCl4] 

Уравнение окислительно-восстановительной реакции напишите на основа- 

нии электронных уравнений. 

16. Ванадий получают методом алюминотермии из его оксида (V), а пал- 

ладий восстановлением хлорида палладия (II) водородом. Составьте электрон- 

ные и молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

17. К подкисленному серной кислотой раствору KМnO4 прибавили поро- 

шок цинка. Через некоторое время фиолетовая окраска раствора перешла в бес- 

цветную. Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции. 

18. При сплавлении хромита железа Fe(CrO2)2 с карбонатом калия и нитра- 

том калия хром (III) и железо (II) окисляются и приобретают соответственно 

степени окисления +6 и +3. Составьте электронные и молекулярные уравнения 

реакции. 

19. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) раство- 

рения молибдена в расплаве KOH+KNO3; б) вольфрама со фтором. Молибден и 

вольфрам приобретают высшую степень окисления. 

20. Бихромат калия в водном растворе смеси концентрированной серной и 

сернистой кислот образует хромокалиевые квасцы. Составьте электронные и 

молекулярное уравнения реакции. 

21. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакции ортована- 

дата натрия с газообразным HCl, при этом образуется хлор оксихлорид ванадия 

(IV). 

VOCl2 и NaCl - продукты реакции. 

22. Какую степень окисления проявляет титан в соединениях? Составьте 

формулы оксидов титана, отвечающих этим степеням окисления. Как меняются 

кислотно-основные свойства оксидов титана при переходе от низшей к высшей 

степени окисления. Составьте уравнения реакций: а) TiO2 с H2SO4конц.; б) TiO2 c 

NaOH в расплаве. 

23. Концентрированная серная кислота окисляет ванадий до оксисульфата 

ванадия VOSO4. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакции. 

24. Ванадий получают металлотермией с применением более активных ме- 

таллов и оксидов ванадия. Оксид ванадия (V) растворяется в щелочах с образо- 

ванием ортованадатов. Напишите уравнения соответствующих реакций. Урав- 
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нения окислительно-восстановительных реакций. Составьте на основании элек- 

тронных уравнений. 

25. Какие сплавы образует медь? Если их растворить в азотной кислоте, то 

как с помощью качественных реакций можно определить медь в получившихся 

растворах. Составьте уравнения соответствующих реакций. 

26. В присутствии влаги, сероводорода и кислорода серебро окисляется и 

покрывается черным налетом. Как называется и каков состав образующегося 

соединения? Что произойдет, если на него подействовать раствором аммиака? 

Напишите уравнения соответствующих реакций. Окислительно-восстано- 

вительную реакцию составьте на основании электронных уравнений. 

27. Платина растворяется в царской водке и в соляной кислоте в присутст- 

вии кислорода, приобретая при этом степень окисления равную четырем. Со- 

ставьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

28. На гидроксиды кобальта и никеля подействовали избытком растворов 

серной кислоты, гидроксида натрия, аммиака в присутствии хлорида аммония. 

Какие соединения кобальта и никеля образуются в каждой из этих реакций? 

Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций? 

29. Титан и цирконий при сплавлении взаимодействуют со щелочами. О 

каких свойствах металлов говорят эти реакции? Напишите уравнения реакций 

между: TiCl4 и NaOH; ZrCl4 и NaOH. В реакциях образуются ортотитановая и 

ортоцирконивая кислоты. 

30. Какую степень окисления проявляют хром, молибден, вольфрам? Какая 

степень окисления наиболее характерна для каждого из них? Иодид калия вос- 

станавливает хром от +6 до степени окисления +3. Составьте электронные и 

молекулярные уравнения взаимодействия KJ с K2Cr2O7 в кислой среде. 

31. При растворении меди в концентрированной серной кислоте при тем- 

пературе сера восстанавливается минимально, а медь переходит в катион с 

высшей степенью окисления. Составьте электронные и молекулярное уравне- 

ния реакции. 

32. При действии на золото смеси концентрированной хлороводородной 

(соляной) кислоты и азотной образуется золотохлористоводорная кислота. Со- 

ставьте электронные и молекулярное уравнения соответствующих реакций. 

33. К какому классу соединений относятся вещества, полученные при дей- 

ствии избытка гдроксида аммония на растворы CuCl2, NiCl2, PdCl2? Составьте 

молекулярные и ионно-молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

34. При сливании растворов нитрата меди и цианида калия выпадает оса- 

док, который легко растворяется в избытке KCN. Какое комплексное соедине- 

ние при этом получается? Составьте молекулярные и ионно-молекулярные 

уравнения соответствующих реакций. 



15 
 

 

35. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле- 

ния следующих превращений: 

Ni → Ni(NO3)2 → Ni(OH)2 → [Ni(NH3)6](OH)2 → NiSO4 

36. При постепенном прибавлении раствора KJ к раствору AgNO3 обра- 

зующийся вначале осадок растворяется. Какое комплексное соединение при этом 

получается? Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

соответствующих реакций. 

37. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле- 

ния следующих превращений: 

Mn → Mn(NO3)2 → MnO2 → KМnO4 → MnSO4 → [Mn(NH3)6]SO4 

38. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций циркония: 

а) с расплавом гидроксида натрия; б) с царской водкой. 

39. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле- 

ния следующих превращений: 

Cu → CuO → CuCl2 → Cu(OH)2 → [Cu(NH3)4](OH)2 

40. Ртуть не взаимодействует с разбавленной серной кислотой, тогда как в 

концентрированной она растворяется. Чем это можно объяснить? Составьте 

электронные и молекулярные уравнения реакции. 
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ПРИЛОЖЕНИЕ А 

 

Таблица А.1 – Стандартные электродные потенциалы металлов в водных 

растворах при 25 0С (ряд напряжений металлов) 
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Таблица А.2 – Периодическая система Д.И. Менделеева 
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Таблица А.3 – Таблица растворимости кислот, оснований и солей в воде 
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