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                 unutrašnje prelazni elementi    prelazni elementi
prelazni elementi (n-1)d1-10ns2
izuzeci:



Cu       3d94s2       3d104s1


Cr        3d44s2       3d54s1

relativno laka jonizacija ns2 – veliki broj gradi jedinjenja sa oksidacionim brojem +2
Zajedničke osobine prelaznih elemenata:
1) svi prelazni elementi su metali

2) skoro svi prelazni elementi su u stanju da grade više vrsta jedinjenja sa različitim stepenima oksidacije

3) svi prelazni elementi ispoljavaju težnju da grade koordinaciona jedinjenja

4) većina jedinjenja i jona prelaznih elemenata je obojena

5) zbog postojanja nesparenih elektrona neka jedinjenja prelaznih elemenata su paramagnetična

Razlike između članova prvog i ostala dva prelazna niza:

1. metalni, kovalentni i jonski radijusi elemenata II i III prelaznog niza su veći (K.B. I prelaznog niza 6   K.B. II i III > 6)
2. 4d i 5d elektroni lakše učestvuju u stvaranju hemijske veze (jedinjenja višeg oksidacionog broja)

3. kod jedinjenja (II i III prelazni niz) koja sadrže više od jednog atoma istog elementa – kratko rastojanje metal – metal (klasteri)
4. II i III prelazni niz – tendencija građenja niskospinskih kompleksa. Jedinjenja sa parnim brojem elektrona – najčešće dijamagnetična.

Još neka zajednička svojstva d-elemenata

1) osim plemenitih metala (Pt-metali, grupa Cu i Hg) negativna vrednost standardnih elektrodnih potancijala (pasiviranje)
2) jedinjenja koja obično nazivamo ’’hidroksidi’’ a kod nekih elemenata ’’kiseline’’ nejčešće nemaju stehiometrijski sastav (koloidi u obliku gela) – hidratisani oksidi

3) prelazni elementi i njihova jedinjenja – katalitička aktivnost

Prelazni elementi      (n-1)d ns2
Sc, Y, La, Ac
Sc     1s22s22p63s23p63d14s2
Y      1s22s22p63s23p63d104s24p64d15s2
La     1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d16s2
Ac     1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d106s26p66d17s2
(n-1)d1 ns2
metali – metalna veza

          M.R.    J.R.           T.T.

r                              Sc            o
a                               Y            p
s                               La           a
t                               Ac           d
e                                              a
Ac – samo u tragovima radioaktivan

La ili Y > Co ili Pb

- tipični, meki metali, srebrnaste boje, lako se oksiduju, standardni elektrodni potancijali vrlo – negativni (ELa3+/La = -2,522V) pa sa vodom reaguju uz izdvajanje H2.


2M + 6H2O → 2M(OH)3 + 3H2
- bliski zemnoalkalnim metalima

- La i Y su slični lantanidima

- oksidi (+3 oksidaciono stanje

Dobijanje:

1) 2M(s) + 3/2O2(g)
[image: image1.emf]M2O3
2) 2M(OH)3(s) → M2O3(s) + 3H2O(g)
M2O3 – bazni oksidi

oksidacioni broj 3                      M3+ - bezbojni joni

Sc2O3 → La2O3 raste baznost oksida

M(OH)3 – teško rastvorni u vodi
Sc(OH)3 + OH- → [Sc(OH)4-]

La2O3 – veoma aktivni

Y – dobio na značaju (1988) – mešoviti oksid YBa2Cu3Ox  (6,5<x<7) ima superprovodljive osobine (električni provodnik bez otpora) na t≈tklj.tečnog azota
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Grupa titana           Ti, Zr, Hf

Ti     1s22s22p63s23p63d24s2
Zr     1s22s22p63s23p63d104s24p64d25s2
Hf     1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d26s2
(n-1)d2 ns2
        T.T.     T.KLJ.
Ti
Zr                            raste

Hf

Zr i Hf – sličnost:

1) grade karbide – pa se C ne može upotrebiti kao redukciono sredstvo;

2) na visokim to – vrlo reaktivni (u prisustvu vazduha daju okside, nitride)

Ti, Zr, Hf – sjajni, srebrnasti metali, elektrodni potencijali negativni, (pasiviraju se)

oksidaciona stanja +2, +3, +4

+2 – jaka redukciona sredstva, pa se lako oksiduju

+3 – Ti3+(aq) – ljubičast i odgovarajućih kompleksnih jona (paramagnetični), redukciona sredstva, jako hidrolizuje

+4 – najstabilnije oksidaciono stanje, oksidi MO2 – amfoterni

Ti – ilmenit – FeTiO3 (direktno za dobijanje legure ferotitan)

  rutil – TiO2
Ti (Al i Sn) – avionic, podmornica, svemirski brodovi

Grupa vanadijuma       (n-1)d3 ns2
V, Nb, Ta

V      1s22s22p63s23p63d34s2
Nb     1s22s22p63s23p63d104s24p64d35s2
Ta     1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d36s2
- sjajni, srebrnast metali, meki, lako se kuju i izvlače, lako se pasiviraju (otpornost na koroziju i dejstvo kiselina)

        T.T.     T.KLJ.     ρ
V

Nb                                        raste

Ta

oksidaciona stanja: +2, +3, +4 i +5
- standardni redoks potencijali – negativne vrednosti

V – rastvara se samo u HClO4 i HF (lagano konc. H2SO4, HCl, HNO3)

Nb i Ta – rastvorni samo u HF

topljenjem sa alkalijama – vanadati, niobati i tantalati uz oslobađanje vodonika
Jedinjenja

Nb i Ta – jedinjenja najvažnija sa oksidacionim brojem +5

V - +4 i +5, +4 (u kiseloj sredini), +5(u neutralnoj i baznoj sredini)

+3 i +2 oksidaciono stanje – jedinjenja su sa izrazitim redukcionim osobinama

+4 i +5 oksidaciono stanje – jedinjenja pretežno kovalentnog karaktera is a kiselim svojstvima
- u jako kiseloj sredini kod jedinjenja (oksidaciono stanje elementa +4) postoji MO2+ jon (VO2+ - vanadil jon)

VO2+ - plave boje

oksidacioni broj +5 – postoje katjoni MO2+ i ređe MO3+
vanadijum(V)-oksid – narandžaste boje

- sirovina za dobijanje drugih jedinjenja, ima katalitičke osobine

Grupa hroma      Cr, Mo, W

očekivano (n-1)d4 ns2
Cr      1s22s22p63s23p63d54s1
Mo     1s22s22p63s23p63d104s24p64d55s1
W       1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d46s2
        T.T.     T.KLJ.     ρ
Cr

Mo                                        raste

W

WT.T. = 5930oC (najviša TT posle C)
jaka metalna veza – veliki broj nesparenih elektrona

- razlike u hemijskom ponašanju

Cr, Mo, W – negativne standardne elektrodne potencijale, pasiviranje površine – otporni na koroziju, reaktivnost opada sa porastom Z
oksidaciona stanja od +2 do+6

Stabilna oksidaciona stanja

Cr - +2, +3 i +6

Mo - +3, +5 i +6

W - +6


Cr < Mo < W


→ raste stabilnost najvišeg oksidacionog stanja


→ opada oksidaciona sposobnost odgovarajućih jedinjenja
jedinjenja sa oksidacionim brojem VI – kisela svojstva


H2CrO4 > H2MoO4 > H2WO4

→ opada jačina kiselinaanjoni ovih kiselina se lako polimerizuju – izopolimetilati

- jako kisela sredina Mo i W – daju katjone MO22+ i MO4+
- oksidi formule MO3 – slabo amfoterni

primena – za proizvodnju različitih vrsta čelika




(dobijanje . ferohrom, feromolibden, ferovolfram)



proces: mešanje njihovih ruda sa Fe2O3, topljenje u električnim pećima i redukcija koksom. Naknadno se dodaje željena količina Fe.

Hrom

Ruda hromit FeO∙Cr2O3 (FeCr2O4)
Dobijanje

1) FeCr2O4 + 4C → (Fe + 2Cr) + 4CO

                                  ferohrom

2) 4FeCr2O4 + 8K2CO3 + 7O2 → 2Fe2O3 + 8K2CrO4 + 8CO2
dodatak CaO – sprečava stapanje

K2CrO4 – rastvoran u vodi
zakišeljavanjem rastvora K2CrO4 → K2Cr2O7

K2Cr2O7 + 2NH4Cl [image: image2.png]1l



 Cr2O3 + 2KCl + N2 + 4H2O
Cr2O3 + 2Al → 2Cr + Al2O3
pasivitet hroma (nerastvoran u HNO3)
rastvoran u H2SO4 i HCl
hromiranje- nanošenje Cr elektroličkim putem (elektrolit je rastvor K2Cr2O7 i H2SO4 u vodi) 
katodna redukcija dihromata:




Cr2O72- + 14H+ + 12e- → 2Cr + 7H2O

Jedinjenja hroma

+2 – sva četiri dihalogenida

6Cr2+ + 3/2O2 + 3H2O → 2Cr(OH)3 + 4Cr3+
              uklanjanje O2
Cr2+ - jedno od najjačih redukcionih sredstava u vodenim rastvorima

Cr2+ + 2OH- → Cr(OH)2(žut) 
                             ↓ O2
                          Cr(OH)3
CrO - crn
+3 – sva četiri trihalogenida
Cr2O3 – zelene boje, ima katalitičke osobine, nerastvoran

Cr(OH)3 – slabo rastvoran, amfoteran

Cr(OH)3 + OH- → [Cr(OH)4]-
      sivo-zelen                 zelen
soli trovalentnog Cr - zelene
vodeni rastvor [Cr(H2O)6]3+ - plavoljubičast
hidroliza soli hroma:  [Cr(H2O)6]3+ + H2O
[image: image3.emf][Cr(H2O)5(OH)]2+ + H3O+
ili ako se izostavi hidratacija jona:  Cr3+ + H2O
[image: image4.emf]Cr(OH)2+ + H+
kod Cr – jako izražena težnjaza stvaranjem polinuklearnih kompleksa sa OH- mostovima
hidrolizom čak i u kiselim rastvorima nastaju:
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     i [(H2O)5Cr–OH–Cr(H2O)5]5+
Ako je rastvor manje kiseo, nastaju joni složeniji polimerni katjoni npr. [Cr(OH)4]5+
Cr3+ - gradi stipse – hromna stipsa KCr(SO4)2∙12H2O
Cr3+ - graditelj kompleksa (hiljade kompleksa)
K.B. 6, oktaedarski, inertni (dobijanje različitih izomera)
npr. 3 jedinjenja bruto formule CrCl3∙6H2O
’’hidratna izomerija’’
[Cr(H2O)6]Cl3                   sivoljubičast
[Cr(H2O)5Cl]Cl2∙H2O       sivozelen
[Cr(H2O)4Cl2]Cl∙2H2O     tamnozelen
razlike: boja, fizičke i hemijske osobine

stepen oksidacije +6     CrO42- i Cr2O72-
Cr – u tetraedarskom okruženju

CrO3 – crvene boje, rastvoran u vodi, anhidrid hromne kiseline H2CrO4
- izopolikiselina H2Cr2O7
Dobijanje CrO3

K2Cr2O7 + H2SO4konc → 2CrO3 + K2SO4 + H2O
CrO3 – jako oksidaciono sredstvo (oksidans u organskoj hemiji)

3C2H5OH + 2CrO3 → 3CH3CHO + Cr2O3 + 3H2O
razblaženi rastvor CrO3 i H2SO4 – ’’hrom-sumporna’’ kiselina
hromna i dihromna kiselina – jaki elektroliti
rastvori hromata i dihromata:      Cr2O72- + H2O
[image: image6.emf]2HCrO4-
                                                     HCrO4-
[image: image7.emf]H+ + CrO42-
Cr2O72- - narandžast jon
CrO42- - žute boje

rastvor  Cr2O72- + Ag+, Pb2+, Ba2+
         Ag2CrO4, PbCrO4, BaCrO4
oksidacione osobine Cr(VI) jedinjenja – u kiseloj sredini
Grupa mangana          Mn, Tc, Re
Mn      1s22s22p63s23p63d54s2
Tc       1s22s22p63s23p63d104s24p64d55s2
Re       1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d56s2
(n-1)d5 ns2
                                            (n-1)d                         ns

Tc – radioaktivan
        T.T.     T.KLJ.     ρ
Mn

Tc                                        raste

Re

Mn – reaguje sa razblaženim rastvorima kiselina uz izdvajanje vodonika
EӨMn+2/Mn=-1,185V

moguća oksidaciona stanja od +2 do +7

MnO4- >> TcO4- >> ReO4-     → opada oksidaciona sposobnost

Tc – izvor β zračenja
Re – visoka T.T. i T.KLJ. (refraktorni ?), velika otpornost prema koroziji (primena slična W), Pt/Re katalizatori, prateći element MO

- samo kod Mn svi stupnjevi oksidacije od +2 do +7

+2 – samo kod Mn stabilna jedinjenja (Mn2+)

Mn= +2, +4, +6, +7

Tc= +4, +7

Re= +3, +4, +5, +7

+2 MnX2 i MnO (halogeno kompleksi Mn(II))

+3 MnF3, Re3Cl9, Re3Br9, Re3I9 i Mn2O3
+4 MnF4, TcCl4, ReF4, ReI4, ReBr4, (kompleksi MnCl62-, ReCl62-), 

MO2 – amfoteran   MnO2 < TcO2 < ReO2 → raste kiselost

+5 Re2O5 – u jako kiseloj sredini okso katjon ReO3+ ili ReO2+
+6 MnX6, TcF6, TcCl6, ReF6, ReCl6, ReO3
MnO42- - manganati – stabilni u alkalnoj sredini

ReO42- - odmah se disproporcionišu

+7 ReF7, MnO3F, TcO3F, ReOF5, ReO2F3, ReO3F, ReO3Cl, ReO3Br




stabilnost oksid halogenida raste od Mn ka Re

Mn2O7 – tečnost                        HMnO4
Tc2O7                                 + H2O      HTcO4
Re2O7                                        HReO4 – crveni kristali
- oksidaciono dejstvo – brzo opada sa porastom njihove stabilnosti

MnO4- - jako oksidaciono sredstvo


MnO4- + 8H+ + 5e-
[image: image8.emf]Mn2+ + 4H2O     EӨ=+1,51V


TcO4- + 4H+ + 3e-
[image: image9.emf]TcO2 + 2H2O      EӨ=+0,73V

ReO4- + 4H+ + 3e-
[image: image10.emf]ReO2 + 2H2O      EӨ=+0,51V

Mangan




piroluzit MnO2



hausmanit Mn3O4



braunit Mn2O3
Dobijanje Mn

1) redukcijom oksida Al




3MnO2 + 4Al → 3Mn + 2Al2O3
2) elektrolizom rastvora MnSO4
- više od 90% Mn koristi sa za legiranje čelika

- legura feromangan (80% Mn   20% Fe) – redukcijom rude Mn koksom uz dodatak Fe2O3
- manji % Mn – ogledalasto gvožđe (5-20% Mn)

- čelici 13-14% Mn – železničke šine

- legura manganit (84% Cu, 12% Mn, 4% Ni) – elektrotehnika

elementarni Mn sličan Fe, ali tvrđi i krtiji od Fe

Reaktivnost:     Mn + 2H+
[image: image11.emf]Mn2+ + H2



       sa halogenima, O, S, N, C

Jedinjenja: +2 do +7 (većina obojena i paramagnetična)

niži stepen oksidacije – bazna svojstva i jonski karakter

stepen oksidacije +4 = MnO2 – amfoteran

stepen oksidacije +2
- najstabilnije oksidaciono stanje u kiseloj sredini (Mn2+)

- soli Mn2+ - bledoružičaste

sa jakim oksidacionim sredstvima:



3Mn2+ + 2MnO4- + 2H2O → 5MnO2 + 4H+


2Mn2+ + 5PbO2 + 4H+ → MnO4- + 5Pb2+ + 2H2O
sa bazama:



Mn2+ + 2OH- → Mn(OH)2↓beo

MnO – dobijanje (zagrevanjem MnCO3 ili MnC2O4)

jon Mn2+ - d5 – kompleksi → visokospinski

                                           → spoljnoorbitalni

                                           → oktaedarski

- jako ligandno polje (CN-) – niskospinski sa jednim nesparenim elektronom

stepem oksidacije +3


MnF3 – disproporcionisanje   2MnF3 + H2O → MnO2 + MnF2 + 4HF


Mn2O3-     4MnO2 [image: image12.png]1l



 2Mn2O3 + O2



     Mn2O3 + 6H+ → 2Mn3+ + 3H2O




     6Mn2O3  900  4Mn3O4 + O2
stepen oksidacije +4


MnF4

MnO2 – dobijanje     Mn(NO3)2 [image: image13.png]1l



 MnO2 + 2NO2

MnO2 – amfoteran




oksidaciono dejstvo:   MnO2 + 4H+ + 2e- → Mn2+ + 2H2O

rastvaranjem MnO2 u bazama – manganiti (MnO32-, Mn2O52-)




MnO2 + 2NaOH  Na2MnO3 + H2O

manganati – jako hidrolizovani

Upotreba MnO2
- za proizvodnju baterija

- za obezbojavanje stakla

- MnO2 sa oksidima, karbonatima Zn ili Fe – mešoviti oksidi

MFe2O4 (M=Zn, Mn) – feriti

- hidratisani MnO2 – kao oksidans u organskoj sintezi

stepen oksidacije +6         MnO42-


dobijanje: alkalnim topljenjem Mn(II) jedinjenja ili MnO2 u prisustvu jakog oksidacionog sredstva (KClO3, KClO, KNO3, …)


MnO42- - zelene boje


manganati – stabilni samo u alkalnoj sredini


dodatak kiseline – disproporcionisanje






3MnO42- + 4H+ → 2MnO4- + MnO2 + 2H2O
stepen oksidacije +7           KMnO4

dobijanje: elektrolitičkom oksidacijom manganata


MnO4- - ljubičast tetraedarski jon




H2SO4 + KMnO4 → Mn2O7 + K2SO4 + H2O


Mn2O7 – nestabilan


nestabilni u kiseloj sredini:






4MnO4- + 4H+   hν   4MnO2 + 3O2 + 2H2O

oksidaciona sposobnost MnO4- jona:
1. MnO4- + 8H+ + 5e-
[image: image14.emf]Mn2+ + 4H2O
2. MnO4- + 2H2O + 3e-
[image: image15.emf]MnO2 + 4OH-
3. MnO4- + e-
[image: image16.emf]MnO42- 
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