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Введение

Я выбрал эту тему, потому что, в настоящее время, хром является практически значимым элементом, широко применяемым в химической промышленности. Химическая особенность хрома обусловлена тем, что он является представителем семейства d-элементов. Как и у всех d-элементов валентные возможности хрома огромные, так как валентными являются не только электроны s-орбитали последнего электронного слоя, но и электроны d-орбитали предпоследнего электронного слоя. У этих элементов повышенная склонность к образованию комплексных соединений и к вступлению в окислительно-восстановительные реакции.

В настоящее время хром нашел широкое применение в аналитической химии. Хром является обязательным компонентом нержавеющих, кислотоупорных, жаростойких сталей. Его применяют при хромировании. Хромом покрывают железные и стальные детали и инструменты, которые используют в промышленности. Большое количество хрома применяется в металлургии для получения хромистых сталей. Соединения хрома широко используют в химической, кожевенной промышленности, в пиротехнике и полиграфии.
Я ставил перед собой следующие задачи:

1. Проанализировать химическую литературу о хроме и его соединениях.

2. Подобрать методику анализа с использованием соединений хрома.

3. Наладить сотрудничество с аналитическим центром центром Главного управления природных ресурсов и охраны окружающей среды Вологодской области и биохимической лаборатории СХПК Тепличный.

4. Провести ряд анализов в условиях школьной лаборатории, сравнить полученные данные с результатами анализов специалистов.

5. Провести цветные реакции с соединениями хрома в условиях школьной лаборатории.

6. Сделать соответствующие выводы по работе.

Тема работы утверждена на методическом совете средней школы № 16.

1. Теоретическая часть

1.2. Общая характеристика d-элементов

 Считается, что элемент относится к d-семейству при выполнении хотя бы одного из двух условий: 

· в основном состоянии атома энергетический d-подуровень заполнен частично; 

· d-подуровень заполнен частично в атоме элемента, находящегося в одной из характерных для него степеней окисления.

Элементы d-семейств – это переходные элементы, расположенные вставной декадой между элементами s- и р-семейств главных подгрупп в периодической системе Д. И. Менделеева. 

Сходство в строении внешнего энергетического уровня обуславливает большое подобие свойств d-элементов, поскольку изменения в строении предвнешнего энергетического уровня не так сильно отражаются на характеристиках элементов. Например, несмотря на постепенное увеличение числа электронов на d-подуровне, все переходные элементы являются металлами.

Радиусы атомов значительно меньше, чем радиусы у расположенных в том же периоде s-элементов. С увеличением атомного номера внутри одного семейства уменьшается радиус атома, увеличиваются энергия ионизации и относительная электроотрицательность, хотя уменьшение и увеличение происходят не резко, последовательно. Различие в энергии электронов ns, (n-1)d и np не велико, чем объясняется переменная степень окисления в соединениях, широкий набор валентностей и их большие значения. Всего в образовании химических связей может вовлекаться 9 атомных орбиталей (одна s-, три р- и пять d-орбиталей). По этой причине для большинства d-элементов выражена склонность к образованию комплексных соединений. При этом ионы могут выступать как акцепторами электронов (за счет вакантных ns-, (n-1)d-, np- и nd-орбиталей), так и донорами электронов (за счет электронов на (n-1)d-орбиталях). Координационное число в комплексных соединениях 2, 4, 6. 
Следующей характерной особенностью d-элементов является окраска их соединений в водных растворах и в кристаллическом состоянии. Окраска наблюдается в том случае, если ионы имеют неспаренные электроны. Тот или иной цвет гидратированного иона обусловлен поглощением световой энергии неспаренными электронами и переходом их в возбужденное состояние. При этом цвет раствора будет дополнительным по отношению к поглощаемому спектру оптического излучения.
1.2. Общая характеристика хрома.

Хром был открыт в 1797 г. известным французским  химиком Луи Никола Вокленом в минерале крокоите PbCrO4, который в то время называли красной свинцовой рудой. В 1798 г. он выделил хром в свободном состоянии. Название хром происходит от греческого chroma - цвет, краска (из-за яркой окраски соединения). Природные соединения хрома: хромистый железняк FeOCr2O3 и свинцовая руда РЬСгO4. Большие залежи хромовых руд встречаются на Урале.

Хром (лат. Chromium) - химический элемент VI группы периодической системы Менделеева, атомный номер 24, атомная масса 51,9961.

Возможные валентности и степени окисления хрома с примерами:
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СгО3,СгО42-, Сг2О72-, Н2СгO4, Н2Сr2О7, К2СгO4 , К2Сг2O7 , К[Сг(Сl)03]
Сг3+, Cr2О3, Сг(ОН)3, СrО(ОН), СгСl3, Cr2(SO4)3, NaCrO2, Na3[Cr(OH)6]
Cr2+, CrO, Cr(OH)2,CrCl2,CrSO4  

Cr
Электронная конфигурация атома хрома в основном состоянии
ма хрома в основном состоянии Is22s22p63s23p63d54s1, валентные электроны размещаются на 4s и 3d энергетических подуровнях следующим образом:
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В природе элемент хром представлен четырьмя изотопа​ми с массовыми числами 50, 52, 53 и 54; преобладает нук​лид с массовым числом 52 (Мольная доля 83,79%). Массовая доля элемента хрома в земной коре равна 0,019% (21-е место среди всех элементов и 12-е среди металлов), моль​ная доля— 0,064% (19-е место среди всех элементов и 9-е среди металлов). В природе хром находится только в виде соединений; его важнейшим минералом является хромит, или хромистый железняк, FеОСг2О3.

В промышленности хром получают методами пирометал​лургии (восстановители—алюминий, водород, кремний, кальций), электролизом расплавов или водных растворов солей хрома, восстановлением безводного CrCl3 водородом (или ще​лочными, щелочноземельными металлами, цинком, магнием):

Сr2О3 + 2А1→ 2Сr + А12О3, 

Сr2О3 + ЗН2 →  2Сr + ЗН2O
2CrCl3 + 3H2 →2Cr + 6HCl 
СrС13  3Na → Cr + 3NaCl,

                             

    2CrFз (расплав)                 2Cr + 3F2 

Хром — голубовато-серебристый металл, отличающийся твердостью и хрупкостью, с плотностью 7,2 г/см3, температурой плавления 1903(С и температурой кипения около 2570( С. Он обладает всеми свойствами металла: имеет характерный металлический блеск, хорошо проводит тепло и электрический ток. На воздухе поверхность хрома покрывается оксидной пленкой, которая предохраняет его от дальнейшего окисления. Добавка углерода к хрому еще больше увеличивает его твердость. 

	Орби​таль​ный радиус, нм
	Первая энергия иониза​ции, кДж/моль
	Относи​тельная электро-отрица-тельность
	Наиболее характерные степени окисле​ния
	tпл ;

tкип0C
	Плот​ность, г/см3 (293 К)
	Е° процессов, В Сr2+ + 2е ( Cro Сr3+ + Зе ( Сr0,

	0,145
	652,7
	1,56
	+2,+3,
	1857; 2672
	7,19
	-0,913 и -0,744


1.3. Химические свойства. 

Взаимодействует с кислородом, галогенами, азотом, углеродом, серой и др.: 

4Cr +3O2 → 2Cr2O3
2Cr +3Cl2 →2СгСl3
2Cr + 3S → Cr2S3

2Cr + N2 → 2CrN

Сульфид хрома может существовать только в сухом виде. При контакте с водой, даже с ее парами, он полностью гидролизуется: 

Cr2S3 +6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S
При нагревании хром растворяется в соляной и серной кислотах: 

Cr + H2SO4 → CrSO4+ H2(
Cr+ 2НС1 → CrCl2+ Н2(
Соединения хрома (II) неустойчивы и легко окисляются до соединений хрома (III): 

4CrCl2 + O2 + 4НС1 → 4CrCl3 + 2Н2О

В азотной кислоте и царской водке на холоде хром вовсе не растворяется, а при кипячении растворяется слабо. Это объясняется тем, что азотная кислота пассивирует хром. Хром пассивируется и другими сильными окислителями. 

При высокой температуре раска​ленный хром взаимодействует с парами воды:
2Сr + ЗН2О → Сr2О3 + ЗН2 (
Хром растворяется (особенно хорошо при нагревании) в кислотах-неокислителях. При этом вначале образуются со​единения Сr (II), которые тотчас же окисляются растворен​ным в воде кислородом до солей Сr (III)*:
Сr + H2SO4(paз6.) → CrSO4 + H2(,
Cr + 2HC1 → CrCl2 + H2 (  и далее
4CrCl2 + O2 + 4HC1 → 4СrСl3 + 2H2O.
* Чтобы получить соль Cr (II), помещают кусочек хрома в раствор Соответствующей кислоты, а сверху раствор для предотвращения доступа кислорода заливают слоем растительного масла.
В кислотах-окислителях HNO3(конц.), H2SO4 (конц) хром при обычных условиях пассивируется, причем после обработки этими кислотами хром нет взаимодействует с кис​лотами-неокислителями даже при нагревании. При кипячении хром реагирует с кислотами-окислителями с образованием солей Сr (Ш):
2Сr + 6Н2О4(конц.) → Cr2(SO4)3 + 3SO2(+ 6H2O,
Cr + 6НNO3(конц.) → Cr(NO3)3 + 3NO2 (+ 3H2O.

При нагревании хром вступает в реакцию с сероводородом, причем образуется сульфид Сr (II):
Сr + H2S (г) → CrS + H2(.
При высокой температуре в щелочных расплавах хром окисляется нитратами щелочньк металлов:
Сr + 3NaNO3 + 2NaOH → Na2CrO4 + 3NaNO2 + H2O.
1.4. Получение

В промышленности получают как чистый хром, так и его сплав с железом (феррохром). Чистый хром получают восстановлением его оксида алюминием: 

Cr2O3 + 2Al → 2Cr + Аl2О3
Феррохром бывает 2-х видов: содержащий и не содержащий углерод. Первый получают восстановлением хромистого железняка коксом: 

FeOСr2О3 + 4С → Fe + 2Cr + 4CO
Второй - восстановлением хромистого железняка алюминием: 

3FeOCr2O3 + 8Al → 3Fe + 6Cr + 4Al2O3
1.5. Соединения хрома

Оксиды и гидроксиды хрома
Рассмотрим свойства наиболее типичных оксидов хрома СrO, Сr2О3 и CrO3.
Оксид хрома (II) CrО — твердое нерастворимое при обычных условиях в воде вещество ярко-красного или ко​ричнево-красного цвета; обладает основными свойствами, которые проявляются в его взаимодействии с кислотами: 
СrO + 2НС1→CrO+H2O,
CrO+2H→Cr2++H2O
Оксид хрома (II) легко окисляется на воздухе при на​гревании до Сr2О3, водородом восстанавливается до хрома:
4СrO + О2 →2Сr2О3,

СrO + H2 → Сr + H2O.
Получить оксид хрома (II) можно при окислении амаль​гамы хрома Cr/Hg кислородом воздуха:
2Сr(амальг.) + О2→ 2СrO.
Гидроксид хрома (II) Сr(ОН)2 — слабый, плохо раство​римый в воде электролит основного характера (по силе Сr(ОН)2 примерно такой же, как и Mg(OH)2), хорошо раство​ряется в концентрированных кислотах:
Сr(ОН)2 + 2НСl(конц.) →CrCl2+2H2O,
Сr(ОН)2 + 2Н+→Сr2+ + 2H2O,
легко окисляется в присутствии влаги кислородом воздуха (аналогично ведет себя Fe(OH)2) с образованием Сr(ОН)3 (точнее, Сr2O3 nH2O):
4Сr+2(ОН)2 + О°2 + 2Н2О→ 4 Сr(ОН)3( ,
желтый
зеленый

Сr+2- е = Сr+3
   4
O20 + 4е = 2О-2    1
При прокаливании на воздухе Сr(ОН)2 разлагается с об​разованием Сr2О3:
4Сr(ОН)2 + О2→2Сr2О3 + 4Н2О.
 В виде желтого осадка гидроксид хрома (II) получают, обрабатывая щелочами растворы солей Сr (II) в отсутствие кислорода:
СrС12 + 2КОН → Cr(OH)2( + 2KC1,

               желтый
Сr2+ +2ОН- → Сr(ОН)2(.
Оксид хрома (III) Сr2О3— темно-зеленое тугоплавкое вещество (по твердости сравнимо с корундом), плохо раство​рим в воде. Химическая активность Сr2О3 зависит от способа его получения. Сильно прокаленный оксид Сr (III), подобно полученному таким же образом А12О3, химически инертен, не реагирует с растворами кислот и щелочей; перевести его в растворимое состояние можно только в очень жестких условиях, сплавляя со щелочами, карбонатами, сильными окислителями. Оксид хрома (III), полученный осторожным обезвожива​нием свежеосажденного Сr(ОН)3, химически активен, прояв​ляет отчетливо выраженные амфотерные свойства:
Cr2O3 +6HC1 → 2СrС13 + ЗН2О, Сr2О3 + 6Н+ → 2Сr3+ + ЗН2О,
Сr2О3 + 6NaOH + 3Н2О →2Na3[Cr(OH)6],
                                                                              гексагидроксохромат (III) натрия
Cr2O3 + 6OH-+ 3H2O → 2 [Сr(ОН)6]3-,
Сr2О3+СаО → Са(СrO2)2, Cr2O3+ 3SO3 = Cr2SO4,
Сr2О3+ 2NaOH(кp.) = 2NaCrO2 + Н2О,
хромит натрия, диоксохромат (III) натрия
Сr2О3+ Na2CO3(кp.) → 2NaCrO2 + СО2(,
Cr2O3+Na2O → 2NaCrO2.
При высокой температуре оксид Сr (III) восстанавлива​ется алюминием, кальцием, водородом, углеродом и окси​дом углерода (II):
Сr2О3+ ЗH2→ 2Сr + ЗН2О,
Сr2О3+ ЗСа → 2Сr + ЗСаО.
Для получения оксида Сr (III) можно воспользоваться прямым окислением хрома, термическим разложением дих​ромата аммония:
(NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 + N2( + 4H2O,


или гидроксида хрома (III):
2Сr(ОН)3 →Сr2О3 + ЗН2О.
Гидроксид хрома (III) Сr(ОН)3 (более строго состав гид​роксида передается формулой Cr2O3 nH2O, где n = 1, 2, 3) — твердое вещество зеленого цвета, в виде студнеобразного осадка, получается при обработке растворов солей Сr (III) щелочами или водным раствором аммиака:
СrС13 + 3NaOH →Сr(ОН)3( + 3NaCl,

                                       зеленый
Сr3++ 3ОН- →Сr(ОН)3(,
в результате гидролиза солей Сr(III) при добавлении карбо​натов:
Cr2(SO4)3 + 3Na2CO3 + 3H2O → 2Cr(OH)3(  + 3Na2SO4 + ЗСО2(.
Гидроксид хрома (III) — типичный амфотерный гидро​ксид (по свойствам напоминает А1(ОН)3), плохо растворим в воде, легко взаимодействует с кислотами и щелочами
2Сr(ОН)3 + 3H2SO4 →Cr2(SO4)3 + 6H2O,

Сr(ОН)3 + ЗН+ → Сr3+ + 3Н2О,
Сr(ОН)3 + ЗКОН→ К3[Сr(ОН)6],
Сr(OH)3 + 3OH- → [Сr(OH)6]3-
При сплавлении со щелочами Сr(ОН)3 образует хромиты (диоксохроматы (III)):
Сr(ОН)3+ NaOH(кр.) → NaCrO2 + 2H2O(.
Гидроксид хрома (III) термически не устойчив, при на​гревании легко обезвоживается:
2Сr(ОН)3 →Сr2О3 + ЗН2О(.
Оксид хрома (VI) СrО3 — твердое вещество темно-крас​ного цвета, хорошо растворимое в воде. Оксид хрома (VI) ядовит, термически не устойчив:
4СrO3 →2Сr2О3 + ЗО2( .
CrO3 — один из сильнейших окислителей; окисляет серу, аммиак, многие органические вещества; при этом образу​ются соединения Сr(III):
2СrO3 + 2NH3 →Cr2O3 + N2 (+ ЗН2О,

4СrO3 + 3S → 3SO2( + 2Сr2О3,
4СrO3 + С2Н5ОН → 2Сr2О3 + 2СО2( + ЗН2О,

4СrO3 + С2Н5ОН + 6H2SO4 → 2Cr2(SO4)3  + 2СО2( + 9H2O.
По кислотно-основным свойствам оксид хрома (VI) от​носится к кислотным оксидам. При растворении его в воде, в зависимости от концентрации СrO3, образуются различные кислоты, важнейшими из которых являются хромовая Н2СrO4 и дихромовая H2Cr2O,:
СrO3 + Н2О→Н2CrO4, 

2СrO3 + Н2О→ Н2Сr2O7.
Обе кислоты неустойчивы (при попытке их выделения в чистом виде распадаются на воду и оксид хрома (VI)), од​нако соли их вполне устойчивы и известны как в растворах, так и индивидуальном состоянии. Соли хромовой кислоты называются хроматами, дихромовой — дихроматами (бихроматами). Хроматы окрашены в желтый цвет, а дихро​маты — в оранжевый.
Оксид хрома (VI) реагирует со щелочами и основными оксидами, образуя хроматы:
СrО3 + 2NaOH→ Na2CrO4+ H2O,
красный   желтый
СrO3 + 2ОН-→ СrO2-4 + Н2О,
CrO3+K2O→K2CrO4
В лабораторных условиях оксид хрома (VI) можно по​лучить взаимодействием насыщенного раствора дихромата калия или натрия с концентрированной серной кислотой:
К2Сr2О7 + H2SO4 →2СrO3 + K2SO4+ H2О.
Обобщая сведения по свойствам оксидов и гидроксидов хрома, отметим следующее:
1)
кислотно-основные характеристики оксидов и гидроксидов хрома в зависимости от степени окисления хрома изменяются закономерным образом: с увеличением степени окисления металла основные свойства оксидов и гидроксидов ослабевают, а кислотные усиливаются:
                                                             +2 
   +3
        +6
CrO→Cr2O3→CrO3,
Сr(ОН)2 → Сr(ОН)3 →H2CrO4(H2Cr2O7);
 слабое          амфотерный    гидроксиды 

основание        гидроксид    с кислотными

                                                 свойствами
2) состав и кислотно-основные свойства высших оксида и гидроксида хрома (CrO3, Н2СrO4 или Н2Сr2О7), элемента побочной подгруппы, металла, похожи на таковые для высшего оксида и гидроксида серы (SO3, H2SO4)— элемента главной подгруппы, неметалла. Это объясняется подобием электронных конфигураций ионов S+6(ls22s22p6) и Cr+6(ls22s22p63s23p6), имеющих оболочки благородных газов;
3) соединения хрома (III) по свойствам похожи на соответствующие соединения алюминия, что является следствием близости радиусов ионов А13+ (0,057 нм) и Сr3+(0,064 нм).
Соли хрома
Хром образует соли, находясь в степенях окисления +2, +3 и +6. 
Все соли Сr (II) катионного характера (хром входит в состав катионной части соли: СrС12, CrSO4 и т. д.), 
все соли Сr (VI) анионного характера (K2Cr2O7, Na2CrO4), 
соли Cr (III) имеют как катионный (CrCl3, Cr2(SO4)3), так и анионый (Na3[Cr(OH)6], KCrO2) характер.

Наименее устойчивы соли Сr (II), которые обладают ярко выраженными восстановительными свойствами. Соли Сr (II) можно получить взаимодействием хрома, оксида Сr (II) и гидроксида хрома (II) с разбавленными раствора​ми кислот в условиях, исключающих окисление Сr2+ → Сr3+.
Известно очень много устойчивых солей Сr (III), кото​рые можно получать, исходя как из хрома, так и из его ок​сида Сr2О3 и гидроксида Сr(ОН)3:
2Сr + ЗС12 → 2СrС13,
Сr2О3 + 6HNO3 →2Cr(NO3)3 + ЗН2О,
Сr2О3 + 2КОН → 2КСrO2 + Н2О,
Сr(ОН)3 + ЗКОН → К3[Сr(ОН)6],
Cr(OH)3 + 3HC1 →СrС13 + ЗН2О.
Соли Сr (III) в водных растворах подвергаются гидроли​зу; растворы солей сильных кислот имеют кислую реакцию: 
СrС13 + Н2О ↔CrOHCl2, + HC1,
Сr3+ + Н2О ↔СrOН2+ + Н+.
Некоторые соли Сr (III) гидролизуются полностью (Cr2S3, Сr2(СО3)3), поэтому их нельзя получить по обменным реак​циям в растворах:
Cr2S3 + 6Н2O → 2Сr(ОН)3( + 3H2S(.

Соли Сr (III) катионного типа реагируют со щелочами 
СrС13 + ЗКОН → Cr(OH)3( + 3KCl,
Сr3+ + ЗОН- → Сr(ОН)3(,
а соли Сr (III) анионного типа разлагаются кислотами:
Na3[Cr(OH)6] + 6НС1  3NaCl + CrCl3 + 6Н2О,

[Сr(ОН)6]3- + 6Н+  Сr3+ + 6H2O,
K3[Cr(OH)6] + ЗНС1  ЗКС1 + Сr(ОН)3 (+ ЗН2О,
[Сr(OH)6]3-+ ЗН+  Сr(ОН)3( + ЗН2О.

В химическом отношении большой интерес представля​ют соли Сr (VI) — хроматы и дихроматы. Растворы ди​хроматов имеют кислую реакцию, поскольку дихромат-ион взаимодействует с водой:
Н2О + Сr2О72-  2Н+ + 2 СrO42-.
Отсюда следует, что в кислой среде равновесие смеще​но влево (т. е. в кислой среде устойчивы дихроматы), а в щелочной из-за связывания ионов Н+ равновесие смещено вправо (т. е. в щелочной среде устойчивы хроматы):
+ H+
хроматы ↔ дихроматы.

                      + OH-
По этой причине хроматы в кислой среде переходят в дихроматы, а дихроматы в щелочной среде — в хроматы; эти явления сопровождаются соответствующим изменением окраски раствора:
2СrО42- +2Н+ ↔ Сr2О72-+Н2О,
желтый
оранжевый
2К2CrO4 + H2SO4 ↔К2Сr2О7+ K2SO4 + Н2О
и
Cr2O72-+2OH-↔2CrO42-+H2O,
оранжевый
желтый
K2Cr2O7 + 2КОН ↔2К2СrO4 + H2О.
 Хроматы и особенно дихроматы — сильные окислители; в кислой среде Сr+6 восстанавливается до Сr3+: 

K2Cr2O7 +3H2S + 4H2SO4→ Cr2(SO4)3 + 3S( + K2SO4 + 7H2O
2Cr6++6e →2Cr+3         1
  S-2 - 2e →S                3
K2Cr2O7 + 14HC1 → 2CrCl3 + 3Cl2( + 2KCl + 7H2O(2).
Хроматы образуются при окислении соединений Сr (III) в щелочной среде:
2K3[Cr(OH)6] + 3Вr2 →4КОН= 2К2СrO4 + 6КВr + 8Н2О,
2CrCl3 + 16NaOH +3Вr2 →2Nа2СrO4 + 6NaCl + 6NaBr + 8H2O.
Дихроматы можно получить подкислением растворов хроматов:
2К2СrO4 + 2H2SO4 →K2Cr2O7, + 2KHSO4 + Н2О,
взаимодействием оксида Сr (VI) с основными оксидами:
2СrO3 + Na2O → Na2Cr2O7,
окислением солей Сr (III) сильными окислителями: 

Cr2(SO4)3 + 2КМnO4 + 7H2O →K2Cr2O7 + 2Mn(OH)4 (+ 3H2SO4
Реактивом на хромат-ион являются ионы Ва2+
СrO42-+ Ва2+ →ВаСrO4(. желтый
Водные растворы хроматов и дихроматов токсичны.
Соединения Cr (II)

Для хрома в степени окисления +2 характерно координационное число 6. Это соответствует образованию, как правило, высокоспиновых комплексов с электронной конфигурацией: 

( ( св.)12((d)3((d разр.)1

Поскольку из двух орбиталей   d разр. уровня занята только одна орбиталь, высокоспиновые октаэдрические комплексы геометрически искажены: 2 лиганда находятся на большем расстоянии, чем 4 остальных. Так в кристалле СrС12 четыре атома Cl удалены от Cr (II) на 0,239 нм, а 2 других - на 0,290 нм. 

При удалении электрона с разрыхляющей орбитали возникает особо устойчивая конфигурация (( св.)12((d)3. Поэтому соединения хрома (II) - сильные восстановители. Для Cr (II) известно лишь небольшое число бинарных соединений, в частности дигалиты СrHal2, гидроксид Cr(OH)2. Оксид хрома (II) CrO (черный) получить очень трудно, и факт его существования подвергается сомнению. 

Бинарные соединения хрома (II), а также Cr(ОН)2 проявляют практически основные свойства. Например, Cr(OH)2 (желтый) взаимодействует только с кислотами: 

Cr (ОН)2 + 2ОН3++ 2Н2О → [Cr(ОН2)6 ]2+

Образующиеся при этом аквакомплексы [Cr(ОН2)6 ]2+ синего цвета. 

Такую же окраску имеют кристаллогидраты, например:

 Сr(ClO4)2(6H2O, CrSO4(5H2О, СrСl2(4Н2О, СrВr2 (6Н2О. 

Дигалиты довольно легко поглощают газообразный аммиак, образуя аммиакаты, например: [Cr(NH3)6]. Будучи сильными восстановителями соли Сr (II) в растворах легко окисляются кислородом воздуха: 

4[Cr(OH2)6]2++ O2 + 4Н+ → 4[Сr(ОН2)6]3+ + 2Н2О,

а при отсутствии окислителя даже восстанавливают воду, постепенно ее разлагая с выделением водорода: 

2СrС12 + 2H2O → 2Cr(OH)Cl2 + H2
Соединения Cr(II) получают восстановлением соединений Cr(III), например водородом в растворе в момент выделения, или нагреванием в атмосфере H2. Дигалиты можно получить также взаимодействием металлов с газообразными HHal (при 600- 700(С). 

Соединения Cr(III). 

У хрома степень окисления +3 является наиболее устойчивой. Координационное число хрома (III) равно 6, поэтому его комплексы (структурные единицы) имеют форму октаэдра. Валентные электроны в октаэдрических комплексах хрома (III) располагаются только на связывающих и на связывающих орбиталях: 

( (св.)12((d)12
Наличие 3-х непарных электронов обуславливает парамагнетизм производных хрома (III). Большинство соединений хрома (III) интенсивно окрашено. Оксид хрома (III) является амфотерным. В обычных условиях порошок зеленого цвета, а в кристаллическом состоянии - черный с металлическим блеском. Оксид хрома (III) тугоплавок (t(пл.=2265(С), химически инертен. В воде, кислотах и щелочах не растворяется. Его амфотерная природа проявляется при сплавлении с соответствующими соединениями. Так при сплавлении Cr2O3 c дисульфатом калия образуется сульфат хрома (III): 

3K2S2O7 →3K2SO4 + 3SO3
Сr2О3 + 3SО3 → Cr2(SO4)3

Cr2O3 + 3K2S2O7→ Сr2(SO4)3  + 3K2SO4
А при сплавлении со щелочами или карбонатами щелочных металлов образует растворимые в воде соли хромистой кислоты-хромиты: 

Сr2О3 + NaOH → 2NaСrO2 + H2O

Сr2O3 + К2СОЗ → 2КCrО2 + СО2
Оксид хрома (III) при сплавлении со щелочами в присутствии кислорода воздуха может окисляться до хроматов: 

2Сr2О3 + 8KOH + 3O2 → 4K2CrO4 (4H2O
В лабораторных условиях оксид хрома (III) можно получить термическим разложением дихромата аммония: 

(NH4)2Cr2O7 → Сr2О3 + N2 + 4Н2О

В промышленности оксид хрома (III) получают восстановлением дихромата калия коксом или серой: 

2K2Сr2О7 + 3C →2Сr2О3 + 2K2СО3 + CO2
K2Сr2O7+ S → Сr2О3 + K2SO4(1)

Оксид хрома (III) применяется для получения хрома, а также для изготовления масляных и акварельных красок. Хромовые краски устойчивы к действию влаги и нагреванию. Соли хрома (III) применяются в промышленности для получения хромовой кожи. 

При действии щелочей на растворы солей хрома (III) выпадает осадок гидроксида хрома (III) Cr(OH)3 серовато-голубого цвета. Гидроксид хрома (III) обладает амфотерными свойствами. В отличие от оксида гидроксид хрома легко растворим как в кислотах, так и щелочах: 

2Сr(ОН)3 + 3H2SO4 → Cr2(SO4)3+ 6Н2O

Сr(ОН)3 + 3NaOH → Na3[Cr(OH)6]

Поэтому его можно осадить, только если не добавлять избытка щелочи. При нагревании гидроксид хрома (III) теряет воду, превращаясь в оксид: 

2Сr(ОН)3 → Сr2О3 + 3H2O

Получение гидроксида хрома (III) и его переход в катионные[Cr(OH)6] комплексы можно выразить следующим суммарным уравнением: 

                                            OH-                              OH-
[Cr(OH2)6]3+                           Cr(OH)3                 [Cr(OH)6]3-
                                                       OH3+                            OH3+
Аквакомплекс [Cr(OH)6]3+ сине-фиолетового цвета входит в состав ряда кристаллогидратов Сr(III), например в фиолетовые CrCl3(6H2О, CrBr3(6Н2О, Mе+1 Сr(S04)2(12Н2О (квасцы). Результаты рентгеноструктурного анализа и окраска хромовых квасцов говорят в пользу структуры [Ме (ОН2)6] [Сr(ОН2)6] (SО4)2. Таким образом, квасцы представляют собой двойные соли. Они образуются при взаимодействии растворов Ме2SO4 и Cr2(SO4)3. Квасцы, как и некоторые другие производные Сr(III), используются в качестве протравы в красильном деле и при дублении кожи. 

В зависимости от условий (температура, концентрация, рН) состав катионных аквакомплексов изменяется, что сопровождается изменением их окраски от фиолетовой до зеленой. Так, шестиводный кристаллогидрат СrСl3( 6H2O в зависимости от ориентации молекул воды и хлорид-ионов имеет следующие изомерные формы: 

[Сr(ОН2)6]Сl3                 [Cr(ОН2)5]С1(Н2О                  [Сr(ОН2)4Сl2]Сl (2Н2О

Сине-фиолетовый                  светло-зеленый                                         темно-зеленый 

Трихлорид хрома СrС13красно-фиолетового цвета. Его получают при пропускании хрома над раскаленным металлом или нагретой докрасна смесью Сr2О3 и древесного угля: 

Сr2О3 + 3C + 3С12 → 2СrС13 + 3CO

Здесь уместно подчеркнуть, что безводные соединения по своей структуре и свойствам существенно отличаются от соответствующих им кристаллогидратов. Так, CrCl3 полимерен  (слоистая структура), тогда как кристаллы CrCl3(6Н2O имеют островную структуру. В частности CrCl3 в отличие от CrCl3(Н2O в воде растворяется исключительно медленно. 

Кроме аквакомплексов для Cr(III) известны катионные амминокомплексы [Cr(NH3)6]3+ (фиолетового цвета). Аммиакаты в твердом состоянии устойчивы. В водных же растворах они постепенно разрушаются: 

               [Cr(NН3)6]С13 + 3Н2О                Сr(ОН)3 + 3NH4C1+ 3Н3N

Поэтому получение аммиакатов всего легче осуществляется в неводных растворах или в жидком аммиаке. 

Производные анионных комплексов хрома (III) - весьма разнообразны. Ниже приведены уравнения реакций их получения: 

3КОН+ Сr(ОН)3 → К3[Cr(ОН)6]

                                                        гексагидроксохромат (III)

                                                                  зеленый

3КС1+ CrCl3 →К3 [CrCl6]

                                      гексахлорохромат (III) 

                                                               розово-красный 

3Н3SО4+ Сr2(SО4)3 → 2Н3[Cr(SО4)3]

                                                              трисульфат хрома (III)

                                                           желтый   

Ионы [Сr(ОН)6]3- окрашены в изумрудно-зеленый цвет. Гидроксохроматы (III) устойчивы в твердом состоянии, а в растворах  -  лишь при большом избытке щелочи. В чистой воде они разрушаются. Другие хромат (III) - ионы более устойчивы. Так при действии ВаС12 на раствор Н3[Cr(SO4)3] осадок ВаSO4 образуется лишь при нагревании раствора. 

Кроме гексахлорохроматов (III) известны комплексные хлориды состава 3КС1(CrCl3, которые являются производными двухядерных комплексов [Сr2Cl9]3-.

Соединения хрома VI 

Хромовый ангидрид и хромовые кислоты - соединения, в которых хром содержится в высшем валентном состоянии: +6. Триоксид хрома CrO3 - кислотный оксид, который взаимодействует с водой, основными оксидами и основаниями: 

СrО3 + Н2О → H2CrO4
2СrО3 + Н2О → Н2Сr2О7
CrO3+ СаО → CaCrO4
CrO3 + 2КОН → К2СrO4 + Н2О

Хромовый ангидрид может образовывать как хромовую, так и двухромовую кислоты и их соли. Состояние равновесия 

2CrO42-+ 2H+ ((( 2HCrO (((Сr2О7 + Н2О

зависит от кислотности среды: в кислом растворе основная масса хрома находится в виде дихромата, а в щелочном, где концентрация ионов водорода очень мала, - в виде хромата. 

Хромистый ангидрид - очень сильный окислитель. Реакции его с некоторыми веществами в присутствии серной кислоты протекают со взрывом: 

8CrO3 + 3СН3СОСН3 + 12H2SO4 → 4Сr2(SO4)3 + 9СО2 + 9Н2О

Хромовый ангидрид можно получить действием концентрированной серной кислоты на сухие хроматы или дихроматы: 

K2CrO4+ Н2SO4 → К2SО4+ CrO3 + Н2О

K2Сr2О7 + Н2SO4 → K2SO4 + 2СrО3 + H2O(3)

Хромовый ангидрид применяется как окислитель при различных органических синтезах. 

Соли щелочных металлов и аммония хромовых кислот хорошо растворимы в воде. Соли других металлов растворяются трудно. Дихромат калия К2Сr2О7, (хромпик) широко применяется как окислитель в лабораторной практике и химической технологии. Действие хроматов и дихроматов как окислителей проявляется в кислой среде: 

K2Cr2O7 + 6FeSO4 + 7 H2SO4 → K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3Fe2(SO4)3 + 7H2O

 При прибавлении раствора железного купороса к раствору дихромата калия оранжевая окраска исчезает и появляется зеленая, обусловленная образованием гидратированных ионов Cr. 

Бромиды и йодиды окисляются дихроматом калия до свободных галогенов: 

К2Сr2О7 + 6KI + 7Н2SO4 → Сr2(SO4)3 + 3I2 + 4K2SO4 + 7Н2О

При взаимодействии дихромата калия с иодоводородной и бромоводородной кислотами подкислять раствор не требуется, так как необходимую кислотность создают сами восстановители, которые являются сильными кислотами: 

К2Сr2О7 + 14HBr → 2KBr + 2СrВr3 + 3Br2 + 7Н2О

Выделяющийся йод или бром маскирует переход оранжевой окраски раствора в зеленую. 

В аналитической химии реакция окисления хроматом или дихроматом калия различных ионов используется для их определения. Этот метод анализа называется хроматометрией. 

Раствор дихромата калия в концентрированной серной кислоте называется хромовой смесью и используется в лабораторной практике для мытья посуды. Он легко удаляет жир с поверхности стекла, окисляя его образующимся хромовым ангидридом и смывая концентрированной серной кислотой. 

1.6. Применение хрома и его соединений

Хром является обязательным компонентом нержавеющих, кислотоупорных, жаростойких сталей и большого числа других сплавов (нихромы, хромали, стеллит). Применяют при хромировании - электролитическом нанесении тонкого слоя хрома на поверхность металлических изделий, либо диффузионном насыщении хромом поверхностного слоя стальных изделий для повышения твердости, предотвращения коррозии или в защитно-декоративных целях. Хромом покрывают железные и стальные детали и инструменты, которые используют в промышленности. Хромированные изделия, например часы и дверные ручки, доводилось видеть каждому. Хромовые покрытия придают изделиям нарядный вид и предотвращают их износ. 

Наибольшее количество хрома применяется в металлургии для получения хромистых сталей, которые отличаются большой твердостью и прочностью, поэтому используются для изготовления инструментов, пружин, шарикоподшипников и деталей машин, несущих большую нагрузку. Добавка хрома к бронзе, латуни и другим сплавам значительно повышает их твердость, повышает стойкость стали к окислению и коррозии. Такая сталь сохраняет прочность при высоких температурах. Нержавеющая сталь обычно содержит 18 % хрома и 8% никеля. Сплав хрома с никелем и железом (нихромом) обладает 

высоким электрическим сопротивлением и применяется для изготовления спиралей электронагревательных приборов. Наиболее важные соединения шестивалентного хрома СrО3, (NH4)2CrO4, K2CrO4 и другие довольно широко используют в химической, кожевенной промышленности для дубления кожи, в пиротехнике, полиграфии, а также при производстве красителей, например для изготовления масляной краски. 

1.7. Медико-биологическое значение

Содержание хрома в организме взрослого человека -6 мг. Это необходимый микроэлемент. Больше всего хрома в печени, кишечнике, костях, но встречается он в волосах и ногтях. С возрастом его количество снижается во всех органах, во увеличивается в легких.
Хром оказывает   положительное   воздействие на процессы кроветворения, а также на ферментативные процессы. Он является составной частью пищеварительного фермента трипсина. Хром принимает участие в процессах обмена глюкозы.   Установлено, что у больных сахарным диабетом при нех​ватке в пище Сг(Ш) организм хуже усваивает глюкозу, однако механизм участия хрома в усвоении глюкозы до конца еще не выяснен.
При недостатке в организме хрома замедляется рост, сокращается продолжительность жизни, наблюдается заболевание глаз. Применение рафинированных продуктов питания (сахара) приводит к дефициту хрома в ор​ганизме и развитию атеросклероза и болезней сердца.
Растворимые соединения хрома ядовиты, особенно ядовиты соединения Cr(VI). Они поражают слизистые оболочки носа, дыхательные пути, глаза, разъедают кожу и вывивают экзему, страдают также почки, печень и под​желудочная железа; обладают канцерогенным действием. При отравлении сое​динениями Cr(VI) рекомендуется принимать аскорбиновую кислоту. 
Металлический хром входит в состав кобальто-хромового сплава, ко​торый используется в зубопротезном деле для изготовления коронок и протезов. Стали, содержащие хром, используются для изготовления хирур​гических инструментов, деталей измерительной аппаратуры.
Радиоактивный нуклид хрома 51Сг используется для внутритканевой терапии.
Хромат натрия Na2CrO4. меченный хромом-51, применяют для диагнос​тики заболеваний крови и желудочно-кишечных кровотечений.
Оксид хрома(III). Сr2Оз входит в состав пасты, применяемой в ор​топедической практике для полировки и отделки стальных протезов, зубов и коронок.
2. Практическая часть

    В практической части я решил провести некоторые цветные реакции с соединениями хрома. Все эти реакции я проводил в школьной лаборатории. Также мною были проведены опыты по количественному определению содержания органических веществ в водопроводной воде с использованием дихромата калия.

2.1. Цветные реакции хрома
    Почти все соединения хрома и их растворы интенсивно ок​рашены. Имея бесцветный раствор или белый осадок, мы можем с большой долей вероятности сделать вывод об от​сутствии хрома. Соединения шестивалентного хрома чаще всего окрашены в желтый или красный цвет, а для трехва​лентного хрома характерны зеленоватые тона. Но хром склонен еще и к образованию комплексных соединений, а уж они окрашены в самые разные цвета. Запомним: все со​единения хрома ядовиты.
Бихромат калия К2Сr2О7 — самое, пожалуй, известное из соединении хрома и получить его всего легче. Красивый красно-желтый цвет свидетельствует о наличии шестивалент​ного хрома. Проведем с ним или с очень похожим на него бихроматом натрия несколько опытов. Сильно нагреем в пламени бунзеновской горелки на фарфоровом черепке (ку​сочке тигля) такое количество бихромата калия, которое по​местится па кончике ножа. Соль не выделит кристаллизационной воды, а расплавится при температуре около 400°С с образованном темной жидкости. Прогреем ее еще несколько минут на сильном пламени. После охлаждения на черепке образуется зеленый осадок. Часть его растворим в воде (она приобретет желтый цвет), а другую часть оставим на черепке. Соль при нагревании разложилась, в результате об​разовался растворимый желтый хромат калия К2СrО4, зе​леный оксид хрома(III) и кислород:
2К2Сr2О7   →   2К2СrО4 + Сr2О3 + 3/2О2
Благодаря своей склонности к выделению кислорода бихромат калия является сильным окислителем. Его смеси с углем, сахаром или серой (1) энергично воспламеняются при соприкосновении с пламенем горелки, но не дают взрыва ; после сгорания образуется объемистый слой зеленой — бла​годаря присутствию оксида хрома(Ш)—золы. (Осторожно! Сжигать не более 3—5 г на фарфоровом черепке, Иначе горячий расплав может начать разбрызгиваться. Держать расстояние и надеть защитные очки!) Соскребем золу, Отмоем ее водой от хромата калия и высушим оставшийся оксид хрома. Приготовим смесь, состоящую из равных частей калийной селитры (нитрата калия) и кальцинированной соды, добавим ее к оксиду хрома в соотношении 1: 3 и расплавим полученный состав на черепке или на магнезиевой палочке. Растворив остывший расплав в воде, получим жел​тый раствор, содержащий хромат натрия. Таким образом, расплавленная селитра окислила трехвалентный хром до шестивалентного. С помощью сплавления с содой и селитрой можно перевести все соединения хрома в хроматы.
Для следующего опыта растворим 3 г порошкообразного бихромата калия в 50 мл воды. К одной части раствора до​бавим немного карбоната калия (поташа). Он растворится с выделением СО2, а окраска раствора станет светло-жел​той. Из бихромата калия образуется хромат. Если теперь по порциям добавить 50 %-ный раствор серной кислоты (Осторожно!), то снова появится красно-желтая окраска бихромата.
Нальем в пробирку 5 мл раствора бихромата калия, про​кипятим  с  3   мл  концентрированной   соляной   кислоты   под тягой  или  на   открытом   воздухе.   Из  раствора   выделяется  желто-зеленый   ядовитый   газообразный   хлор,   потому   что хромат окислит НСl до хлора и воды. Сам  хромат превра​тится  в  зеленый  хлорид трехвалентного хрома. Его  можно выделить выпариванием раствора,  а потом, сплавив с содой и селитрой, перевести в хромат(2).
В  другой пробирке осторожно добавим к  бихромату  калия (в количестве, умещающемся на кончике ножа) 1—2 мл концентрированной серной  кислоты.  (Осторожно!  Смесь может разбрызгиваться! Надеть защитные очки!)  Смесь сильно  нагреем, в результате выделится  коричневато-желтый оксид шестивалентного  хрома   СrО3,   который  плохо  растворяется в кислотах и хорошо в воде. Это ангидрид хромовой кисло​ты, однако иногда как раз его называют хромовой кислотой. Он является сильнейшим   окислителем(3). Смесь его с   серной кислотой (хромовая смесь) используется для обезжиривания, так   как   жиры   и  другие   трудно  устранимые   загрязнения переводятся в растворимые соединения.
   Внимание! Работать с хромовой смесью надо чрезвычайно осторожно! При разбрызгивании она может вызвать тяжелые ожоги! Поэтому в наших экспериментах откажемся от Применения ее в качестве средства для очистки.  Наконец, рассмотрим реакции обнаружения шестивалентного хрома. Поместим в пробирку несколько капель раствора бихромата калия, разбавим его водой и проведем следующие реакции.
При добавлении раствора нитрата свинца (Осторожно! Яд!) выпадает желтый хромат свинца (хромовый желтый); при взаимодействии с раствором нитрата серебра образуется красно-коричневый осадок хромата серебра.
Добавим пероксид водорода (правильно хранившийся) и подкислим раствор серной кислотой. Раствор приобретет глубокий синий цвет благодаря образованию пероксида хро​ма. Пероксид при взбалтывании с некоторым количеством эфира (Осторожно! Опасность воспламенения!) перейдет в органический растворитель и окрасит его в голубой цвет.
Последняя реакция специфична для хрома и очень чув​ствительна. С ее помощью можно обнаружить хром в метал​лах и сплавах. Прежде всего необходимо растворить металл. Но, например, азотная кислота не разрушает хром, как мы можем легко убедиться, используя кусочки поврежденного хромового покрытия. При длительном кипячении с 30 %-ной серной кислотой (можно добавить соляную кислоту) хром и многие хромсодержащие стали частично растворяются. По​лученный раствор содержит сульфат хрома (III). Чтобы можно было провести реакцию обнаружения, сначала ней​трализуем его едким натром. В осадок выпадет серо-зеле​ный гидроксид хрома(III), который растворится в избытке NaOH и образует зеленый хромит натрия. Профильтруем раствор и добавим 30 %-ный пероксид водорода (Осторож​но! Яд!). При нагревании раствор окрасится в желтый цвет, так как хромит окислится до хромата. Подкисление приве​дет к появлению голубой окраски раствора. Окрашенное со​единение можно экстрагировать, встряхивая с эфиром. Вме​сто описанного выше способа можно тонкие опилки метал​лической пробы сплавить с содой и селитрой, промыть и отфильтрованный раствор испытать пероксидом водорода и серной кислотой.
Наконец, проведем пробу с перлом. Следы соединения хрома дают с бурой яркую зеленую окраску.
2.2. Методика определение бихроматной окисляемости (ХПК)
Определение бихроматной окисляемости проводилось совместно с сотрудниками СХПК Тепличный в их лаборатории.

Отберем порцию воды с таким расчетом, чтобы на ее окисление расходовалось около 50% K2Сr2О7.

Отобранную пробу воды разбавляем дистиллированной водой до 20 мл (для речных вод обычно можно брать 20 мл). Переносим в круглодонную колбу вместимостью 300 мл, прибавляем 10 мл 0,1Н раствора K2Cr2O7, и осторожно, малыми порциями, тщательно перемешивая смесь после каждого добавления, 30 мл H2SO4   ср.=1,84 г/см. Затем добавляем 0,3…0,4 г реагента содержались в 30 мл H2SO4.

После всего в колбу добавляем несколько стеклянных капилляров (бусинок или кусочков пемзы), присоединяем к обратному холодильнику, нагреваем до слабого кипения, и кипятим в течение 2 ч. Затем смесь охлаждаем, обмываем стенки холодильника 25 мл дистиллированной воды и переносим содержимое колбы в коническую колбу вместимостью 500 мл.

Обмываем первую колбу несколько раз дистиллированной водой, собирая промывные воды в ту же коническую колбу так, чтобы объем раствора был около 350 мл. Введем в смесь 4…5 капель раствора фероина или 10…15 капель раствора N-фенилантрониловой кислоты и оттитровываем избыток бихромата калия солью Мора.

Параллельно проведем холостой опыт, для которого берем 20 мл дистиллированной воды и повторяем все операции, описанные выше.

ХПК=((А-Б)*Н*К*8*1000)/V,

Где А - объем раствора Мора, израсходованное на титрование в холостом опыте, мл.;

Б – объем того же раствора, пошедшего на титрование пробы, мл.;

Н – нормальность раствора Мора;

К – поправочный коэффициент к типу раствора соли Мора;

8 – эквивалент кислорода;

V – объем анализируемой воды, мл.;

2K2Cr2O7 + 3C + 8H2SO4 = 2Cr2(SO4)3 + 2K2SO4 + 8H2O + 3CO2

Если в воде – хлориды и лишь легко окисляемые вещества, то определение без AgNO3.

Из результатов ХПК надо вычислить поправку: на 1 мг Cl-  расходуется 0,23 мг О2. (Содержание Cl- следует определить предварительно).

Если в воде помимо Cl- содержатся трудноокисляемые вещества, то обрабатываем HgSO4: к 20 мл пробы прибавляем 1г HgSO4, 5 мл H2SO4 с (=1,84 г/см, 10 мл 0,1Н раствора K2Cr2O7. Очень осторожно вливаем 30 мл H2SO4, добавляем 0,75г Ag2SO4 и нагреваем с обратным холодильником 2ч и продолжаем анализ, как описано выше.

2.3. Результаты исследований

	№ анализа
	1
	2


	3


	4


	5


	6
	7
	8
	9
	10

	Результат (мл О2/л)
	19,2


	19,8


	18,7


	20,4


	19,4


	19,6
	19,9
	20,2
	20,8
	20,4


 Средний результат за месяца – 19,8 мл О2/л
Каждый результат – это усредненный результат 3-х опытов. Анализы с водой проводились в течение января через каждые 3 дня. Результаты показали, что вода содержит среднее количество органических веществ. Наличие органических веществ – показатель недоброкачественности воды. Водопроводная вода требует тщательной очистки от примесей. 

Заключение

Хром является типичным представителем семейства d-элементов. Имея наполовину заполненный d-подуровень, обладая способностью вступать в обширный спектр химических реакций, хром, а значит, и его соединения широко используются в народном хозяйстве. В аналитической химии используется способность соединений хрома легко вступать в реакции ОВР с образованием веществ разных цветов. Легкая их окисляемость способствует тому, что опыты являются сверхчувствительными и с точностью позволяют определить количество определяемого вещества. Получение сплавов основывается на свойстве хрома придать им кислотоупорность, жаростойкость и не подвергаться коррозии. Эти сплавы широко применяются в народном хозяйстве. Их можно встретить на каждом шагу. Хромированные изделия, например часы и дверные ручки, доводилось видеть каждому. Хромовые покрытия придают изделиям нарядный вид и предотвращают их износ. 

Хром имеет также огромное медико-биологическое значение. При недостатке в организме хрома замедляется рост, сокращается продолжительность жизни, наблюдается заболевание глаз. Хром оказывает положительное воздействие на процессы кроветворения, а также на ферментативные процессы. Он является составной частью пищеварительного фермента трипсина. Хром принимает участие в процессах обмена глюкозы.
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