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Лекция № 21

Свойства р – элементов
1. Элементы  3 – ей группы (B, Al, Ga, In, Tl)

Различия в свойствах элементов 3 – ей и 4 – ой групп очень велико и обусловлено тем, что в атомах элементов 4-ой группы число электронов равно числу валентных орбиталей и при sp3 – гибридизации в образовании связей используются и все электроны и все орбитали. В атомах элементов 3 - ей группы число валентных электронов меньше числа валентных орбиталей, и вакантные орбитали существуют не только в невозбужденных атомах, но и в атомах, полностью использовавших свои электроны для образования связей. Это означает, что после образования трех ковалентных связей атомы элементов 3-ей группы, сохраняя вакантную орбиталь, остаются еще координационно-ненасыщенными. 

В основном  состоянии атомы элементов 3 - ей группы имеют конфигурацию ns2np1 с одним неспаренным электроном и двумя вакантными р - орбиталями. В соединениях, как правило, атомы находятся в состоянии sp 2 - или sp3 – гибридизации с одной вакантной р – или sp3 – гибридной орбиталью. Участие этой орбитали в донорно-акцепторном взаимодействии позволяет увеличиваться координационному числу (КЧ) атомов до четырех. Начиная с Al , в атомах появляются d – орбитали. С их участием КЧ может повышаться до 6, что особенно характерно для тяжелых элементов Ga, In, Tl. Координационная ненасыщенность атомов, образующих 3 связи, и наличие низких по энергии вакантных орбиталей приводит к тому, что, за исключением бора, в простых веществах элементов осуществляется металлическая связь.
                                                                                                       Таблица

Физико – химические свойства элементов 3 – ей группы

	Величина
	B
	Al
	Ga
	In
	Tl

	I1, эВ 

(к Дж /моль)
	8,3

(800)
	6,0

(578)
	6,0

(578)
	5,8

(559)
	6,1

(588)

	Сродство к электрону, эВ (к Дж /моль)
	0,3

(29)
	0,2

(19)
	0,4

(38)
	0,2

(19)
	0,3

(29)

	Электроотри-

Цательность
	2,0
	1,5
	1,8
	1,5
	1,5

	Орбитальный радиус атома, нм
	0,078
	0,131
	0,125
	0,133
	0,132

	Т пл. , 0 С
	2075
	660
	30
	157
	304

	Т кип., 0 С
	3700
	2520
	2200
	2020
	1470


1. 1. Химические свойства

Свойства бора

 Подобно углероду и кремнию склонен образовывать ковалентные связи, так как сумма трех потенциалов ионизации бора столь велика ( 6780 к Дж/ моль), что образование В 3+ практически исключается. Недостаток электронов, избыток валентных орбиталей и большая энергия взаимодействия электронов с ядром приводят к тому, что в простом веществе реализуется совершенно особый тип структуры, характерный только для бора. Основную роль при ее образовании играют многоцентровые двухэлектронные связи. Наиболее устойчивая координационная система возникает в многограннике называемом икосаэдром. Икосаэдр  представляет собой правильный двадцатигранник В 12 .

Кристаллы бора черного цвета, тугоплавки ( Т пл. = 2300 0 С), диамагнитны, обладают полупроводниковыми свойствами ( ширина запрещенной зоны ( Е = 1,55 эВ).

При комнатной температуре бор химически инертен и взаимодействует непосредственно только с фтором: 2B + 3F2 = 2 B F3 . При нагревании бор окисляется хлором, кислородом и некоторыми другими неметаллами:

4 B + 3 O2 = 2 B2 O3  (700 0 C)    ,             (f H = - 1264 к Дж/ моль ,

2 B  + 3 Cl2 = 2 B Cl3 .

Оксид бора B2 O3 – кристаллическое вещество, О = В – О – В = О, угол ВОВ = 95 0 . При взаимодействии с водой переходит медленно в борную кислоту:

B2 O3 + 3 Н2 О = 2 Н3 В О3.

Отношение к галогенам.         2 В + 3 Г2 = 2 В Г3 ,

B F 3 и B Cl 3 – газы, B Br 3 – жидкость, B I 3 – твердое вещество. У бора есть вакантная 2 р – орбиталь, поэтому бор может образовывать комплексные соединения:

B F3  + H F  = H [BF4],

H3 N:  + B F3   = H3 N ( B F3,

B Cl3  + 3 H2 O  = H3 B O3  + 3 H Cl.

Отношение к азоту.   2 B  + N2 = 2 BN,  (Т = 900 0 С)      (f H0 = - 254,1 к Дж / моль

или                                   B2 O3  + 2 NH3 = 2 BN  + 3 H2 O .

Нитрид бора ( Т пл. = 2730 0 С) плохо растворим в воде, химически стоек, не взаимодействует ни с кислотами, ни со щелочами. Имеет слоистую структуру (BN) n (как у графита) ( ( Е ( 4 эВ). Применяется в качестве электроизолятора при высоких температурах. При высоких температурах и давлениях ( Р = 6,0 – 8,5 Г Па, Т = 1500 – 1800 0 С) гексагональный нитрид бора переходит в кубическую алмазоподобную модификацию (эльбор, боразон) (sp3 – гибридизация).

Отношение к углероду. 4 В + С = В4 С  (Т ( 2500 0 С)  (карбид бора).

Также      2 В2 О3  + 7 С = 6 СО  + В4 С.

Карбид бора применяется в качестве абразивного материала и в ядерной технике.

Отношение к воде.  2 В  + 6 Н2 О (пар) = 2 Н3 В О3  + 3 Н2  ( температура красного каления).

Отношение к кислотам и щелочам.

2 B (аморфный) + 2 NaOH + 2 H2 O  = 2 Na B O2  + 3 H2 .

С галогеноводородными кислотами не реагирует. Концентрированные кислоты H2 SO4 и HNO3  окисляют В до Н3 В О3 :

В  + 3 HNO3 (конц.) = Н3 В О3  + 3 NO2 ,

2 В + 3 H2 SO4 (конц.) = 2 Н3 В О3 + 3 SO2 .

Отношение к водороду. С водородом бор не реагирует. Бороводороды можно получить косвенным путем.

Mg3 B2  + 6 H2 O  = 3 Mg (OH)2  + B2 H6 .
ВН3 не существует ((f G = 109 к Дж / моль). B2 H6  – электронодефицитная молекула.

Диборан можно также получить по реакциям:

Na [B H4 ]  + 4 B F3  = 2 B2 H6  +3 Na [B F4 ],

2 B Cl3  + 6 H2  = B2 H6 + 6 H Cl .
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Диборан B2 H6  - энергичный восстановитель, на воздухе он самовоспламеняется.

B2 H6  + 3 О2  = В2 О3  + 3 Н2 О, (с Н 0  = - 2025 к Дж / моль.

Реагирует с водой: B2 H6  + 6 Н2 О  = 2 Н3 В О3  + 6 Н2.

В среде эфира B2 H6 реагирует с гидридом лития, образуя тетрагидроборат (борогидрид) лития 

B2 H6  + 2 Li H  = 2 Li [B H4].

Борные кислоты и их соли

Ортоборная кислота  Н3 В О3   - очень слабая кислота ( К1 = 7,3 . 10 –10 ) . При нейтрализации Н3 В О3 в водных растворах не образуются ортобораты, содержащие ион

(В О3 )3-, а получаются тетрабораты, метабораты или соли других полиборных кислот:

4 Н3 В О3  + 2 NaOH = Na2 B4 O7  + 7 H2 O ,

Н3 В О3   +  2 NaOH   = Na B O2  + 2 H2 O.

Na2 B4 O7 . 10 H2 O -  бура.

О                         О

    Na+  - О – В          В – О – В            В – О -  Na+    .

О                         О

При нагревании : Н3 В О3  ( Н В О2 ( Н2 В4 О7  (   В2 О3  .

                               Орто            мета          тетра

Качественная реакция на бораты:

                                    H2 SO4 (конц.)
Н3 В О3 + 3 С Н3 ОН        (           3 H2 O + В (О С Н3 )3,

2 В (О С Н3 )3 + 11 О2   ( В2 О3 +  6 С О2 + 9 H2 O  ( зеленое пламя).

Борная кислота легко образует эфиры, что используется в машиностроении – газообразные флюсы при пайке и сварке ацетиленокислородной горелкой. Обычно получают борнометиловый эфир, который с метиловым спиртом дает легкокипящий раствор (с постоянной точкой кипения). Этот раствор подают вместе с ацетиленом в горелку, он весь сгорает, а тонкий слой жидкого  В2 О3 защищает место сварки или пайки от окисления. (Фролов В. В. Химия, М., 1986, с. 406).

В расплаве буры хорошо растворяются оксиды металлов с образованием метаборатов

Na2 B4 O7 + Cu O  = 2 Na В О2 . Cu (В О2)2    .    (Na2 [Cu (В О2)4 ] )

Бораты меди и натрия образуют между собой легкоплавкие эвтектики. На этой реакции основана способность буры удалять оксиды с поверхности металлов, поэтому буру часто применяют в качестве флюса при пайке. 

Соединения бора с металлами

Бинарные соединения бора с металлами называют боридами. Бориды металлов только в редких случаях представляют собой соединения, стехиометрия и строение которых могут быть рассмотрены с точки зрения обычных валентных отношений. К числу таких относительно просто построенных боридов можно отнести Mg 3 B 2, MnB, MnB 2, CrB, WB 2 и некоторые другие.

Извесно большое число боридов (AlB 2, AlB 12, AsB 6), строение которых можно объяснить, только рассматривая их как нестехиометрические фазы или соединения типа интерметаллидов.

Бориды разделяют на две группы: соединения, содержащие много металла и мало бора (тип 1), и соединения, содержащие много бора и мало металла (тип 2). В боридах типа 1 сохраняется кристаллическая структура металла, но в ее пустотах располагаются атомы бора. Соединения типа 2, напротив, сохраняют структуру кристаллического бора, и в ее пустотах размещаются атомы металла. Известны соединения промежуточного типа, где кристаллические структуры бора и металла модифицируют друг друга. В таких соединениях найдены чередующиеся плотноупакованные слои атомов бора и металла.

Бориды многих металлов обладают ценными для практического использования свойствами. Иногда температура плавления боридов более чем на 1000 0 выше, чем у соответствующих металлов. В частности, бориды циркония, гафния, вольфрама принадлежат к числу наиболее тугоплавких из известных соединений:

	Борид
	ZrB
	HfB
	WB

	Т пл., 0 С
	2990
	3060
	2920


Очень интересны свойства карбида бора B 6 C, который можно рассматривать как продукт частичного замещения атомов углерода в структуре алмаза на атомы бора. B 6 C получают в электродуговой печи путем взаимодействия бора и углерода или действием на углерод борного ангидрида:

6 В  + С  = B 6 C (2000 0 С).

Карбид бора B 6 C (а также B 4 C,  B 3 C) очень тверд, царапает алмаз. Он очень устойчив химически – до 1000 0 С не реагирует с кислородом и хлором.

К числу необычных свойств боридов металлов относится их довольно высокая электропроводность. Для ZrB 2 и TiB 2 она при прочих равных условиях приблизительно в 10 раз выше, чем у соотвествующих металлов. Практическое использование боридов металлов постоянно расширяется. Например, гексабориды лантанидов (LaB 6 и др.) являются лучшими из термоионных излучателей, монобориды мышьяка, фосфора – высокотемпературные полупроводники, арсенид бора AsB 6  отличается необычайной химической инертностью. Многие бориды используются в технике как режущие и абразивные материалы. Бориды некоторых металлов используют в синтезе бороводородов.

(Спицын В. И., Мартыненко Л. И. Неорганическая химия. М.: МГУ, 1991. – с. 207.)

Получение бора

Аморфный бор образуется по реакциям:

В2 О3 + 3 Mg  = Mg O  + 2 B ,

K[B F4]  + 3 Na = K F  +3 Na F  + B .

Кристаллический бор в виде мелких кристаллов выделяется на танталовой проволоке, раскаленной до 1200 0 С, находящейся в газообразной среде:

2 В Br3  + 3 H2  = 2 B (k)  + 6 H Br .

Алюминий  (3s2 3p1 )

Легкоплавкий серебристый металл малой плотности, обладает высокой электропроводностью и пластичностью. От взаимодействия с кислородом, парами воды и углекислым газом атмосферы алюминий защищен плотной оксидной пленкой Al2 O3 . 

2 Al  + 1,5 O2  = Al 2 O3 , (f H 0  = - 1669,4 к Дж / моль.

Алюминий химически активный металл. При комнатной температуре он реагирует с хлором, бромом, а при нагревании – с фтором, иодом, серой, азотом, углеродом с образованием соответствующих бинарных соединений: Al Cl3, Al Br3, Al2 S3, Al N, Al 4 C3 .

Лишенный оксидной пленки алюминий реагирует с водой

2 Al  + 6 H2 O  =  2 Al (OH)3  + 3 H2  .

Алюминий растворяется в щелочах с образованием комплексных гидроксоалюминатов:

2 Al + 2 Na OH  + 6 H2 O   = 2 Na [Al (OH)4] + 3 H2 .

(Al 2 O3  + 2 Na OH  + 3 H2 O   = 2 Na [Al (OH)4] )

При сплавлении образуются алюминаты другого состава:
Al  +  NaOH    ( NaAlO 2  + H 2 ,

Al 2 O3 (T)  + 2 Na OH (T)  =  2 Na Al O2   + H2 O   (сплавление).

Алюминий легко растворяется в разбавленных растворах неокислительных кислот:

2 Al  + 6 H Cl   = 2 Al Cl 3      (Al 2 O3  + 6 H Cl   = 2 Al Cl 3  + 3 H2 O ).

При взаимодействии солей алюминия с основаниями образуется плохорастворимый гидроксид алюминия:

Al Cl 3  + 3 N H4 OH    = Al (OH)3  (  + 3 N H4 Cl .

Гидроксид алюминия обладает амфотерными свойствами:

Al (OH)3  + Na OH   = Na [Al (OH)4],

Al (OH)3  + 3 H Cl    = Al Cl 3   + 3 H2 O.

Соли алюминия гидролизованы в растворе:

Al Cl 3  + H2 O  = Al OH Cl2   + H Cl ,

Al 3+  + H2 O  = Al OH 2+   + H + .

Вследствие гидролиза соли алюминия и многоосновных слабых кислот не могут быть получены из водных растворов и просто не совместимы с водой. Полученные другим путем, эти соли при контакте с водой полностью гидролизуются:

Al2 (C O3)3   + 3 H2 O   = 2 Al (OH)3  (  + 3 C O2 ,

Al2 S3   + 6 H2 O    = 2 Al (OH)3  (   + 3 H2 S .

Малый радиус и большой положительный заряд катиона  Al 3+ служат причиной того, что он является активным комплексообразователем (к. ч. = 6 ):

[Al (H2 O)6 ] 3+ ;  [Al F6 ] 3 - ;

Al Cl 3  + Na Cl   = Na [ Al Cl4 ] ( тетрахлороалюминат натрия, такие комплексы неустойчивы в водных растворах).

Al N – очень твердое вещество. Из него изготавливают тигли, износостойкие и коррозионностойкие покрытия. Он устойчив к действию почти всех кислот и щелочей.

Al 4 C3 – разлагается водой:

Al 4 C3   +  12 H2 O  = 3 С Н4  + 4 Al (OH)3 .

Получение алюминия
Промышленный метод получения алюминия – электролиз расплава Na 3 [Al F6 ], содержащего растворенный Al 2 O3 . Гексафторалюминат натрия Na 3 [Al F6 ] понижает температуру расплава до 950 – 990 0 С и обеспечивает его электрическую проводимость. Сложные реакции, протекающие на электродах, условно можно передать уравнениями:

Анод (уголь) (+) : Al 2 O3 – 6 е  = 2 Al 3+  + 1,5 O2  ,

Катод (уголь) (-):  2 Al 3+  + 6 e  = 2 Al (ж).

Применение

 Алюминий – основа легких сплавов, его применяют для производства различных емкостей и аппаратов, фольги, проволоки, восстановителем в алюмотермии, для производства кабелей. 

Нитрид и оксид алюминия – основа огнеупорных материалов для тиглей, футеровки ванн электролизеров, для металлургических и электрических печей. Оба вещества используют в качестве коррозионностойких и износостойких покрытий стали и чугуна. Корунд ( ( - Al 2 O3 ) – термостойкий материал, применяемый в производстве специальной керамики, тиглей, лодочек. Монокристалл корунда, содержащий примесь хрома, называют рубином. Примеси железа и титана придают корунду синий цвет. Такой материал называют сапфиром. Рубиновые и сапфировые монокристаллы являются рабочими телами твердотельных лазерных установок, опорными камнями часовых механизмов, ювелирными изделиями, их нитевидные кристаллы применяют для армирования алюминия и серебра. Оксид алюминия – адсорбент, основа катализаторов.
Алюминий образует со многими металлами интерметаллиды (CuAl 2, Ni 3 Al, CoAl, Ti3Al  и др.). Интерметаллиды алюминия используются при разработке сплавов со специальными свойствами.

2. Элементы  четвертой группы (C, Si, Ge, Sn, Pb)

У атомов элементов 4-ой  группы в основном состоянии есть вакантные орбитали на внешнем уровне. В основном состоянии они имеют конфигурацию n s2 np2 .

Химические свойства элементов 4-ой группы принято рассматривать с позиции гибридизации. Переход от углерода к кремнию и более тяжелым элементам сопровождается появлением вакантных d -–орбиталей. В 4-ой группе использование d –орбиталей приводит только к увеличению координационного числа, но не изменяет максимальной степени окисления, так как все 4 валентные электрона могут быть использованы в связях и без участия d –орбиталей, за счет sp3 – гибридизации.

Как и в предыдущих группах, по мере увеличения главного квантового числа валентных электронов увеличиваются металлические свойства элементов. Причем углерод в одной из модификаций (графит) обладает металлической проводимостью. Кремний и германий – типичные полупроводники, а олово и свинец – металлы.

Свойства соединений элементов 4-ой группы определяются тем, что в них нет ни реакционноспособных неподеленных пар, ни вакантных р – орбиталей.

Особое положение элементов 4-ой  группы проявляется в характере связи в простых веществах. При движении по ряду  F – O – N – C увеличивается число электронов, участвующих в образовании связей в молекулах простых веществ. Связь F – F  имеет кратность 1, связь O = O  - 2, связь N = N  - 3. В молекуле С 2 , казалось бы, должна реализовываться связь с кратностью 4, но для системы s- и p- орбиталей это невозможно, поэтому при стандартных условиях углерод существует только в виде твердых тел со сложной структурой. Для других элементов также характерно образование пространственных структур с ковалентными связями.

2. 1. Химические свойства

Углерод образует 4 простых вещества: алмаз, графит, карбин, фуллерены.

Структура алмаза – 4 ковалентные связи. В алмазе каждый атом С находится в состоянии sp3 – гибридизации и образует 4 равноценные связи с другими атомами. Кристалл прозрачен в видимой области, имеет самую большую твердость из всех известных веществ, химически инертен. Прозрачные кристаллы алмаза имеют высокую ценность как материал для ювелирных изделий. Специально обработанные ограненные они называются бриллиантами.

Графит – атомы углерода находятся в состоянии sp 2 – гибридизации, имеет слоистую структуру. Имеется один неспаренный электрон на негибридизированной орбитали, перпендикулярной к плоскости сетки. Эти электроны образуют общую систему ( - связей, которая представляет собой наполовину заполненную зону проводимости. Связь между сетками – слоями в графите осуществляется в основном за счет относительно слабых межмолекулярных сил. Все это определяет свойства графита: он мягок, легко расслаивается, имеет серый цвет и металлический блеск, электропроводен и химически более активен, чем алмаз.

При стандартных условиях термодинамически устойчивой формой является графит. Энтальпия перехода алмаз ( графит составляет (- 1,8 к Дж / моль).

Карбин – черный порошок с плотностью меньшей, а энтропией большей, чем у графита и алмаза, обладает полупроводниковыми свойствами ( ( Е = 1 э В). Атомы углерода находятся в состоянии sp – гибридизации:

- С = С – С = С – С =  (()   или   = С = С = С = С = ((). Реально существуют обе линейные структуры. Карбин более активен, чем графит.

При стандартных условиях углерод весьма инертен. Он не реагирует с О 2, Н 2, галогенами. На него не действуют растворы кислот и щелочей, но он взаимодействует с сильными окислителями. При нагревании углерод сгорает в кислороде и на воздухе с образованием СО2. 

С + О2 = СО2,

2 С + О2 = 2 СО.

С другими неметаллами, кроме F2 и S, углерод практически не реагирует. Взаимодействие с металлами возможно только при высоких температурах (1000 – 2000 0 С), а с водородом – при высоких давлениях ( ( 10 М Па). Низкая реакционная способность углерода позволяет использовать графит как материал для тиглей, электродов и т. д. Благодаря малой атомной массе он применяется в качестве замедлителя нейтронов в ядерных реакторах.

Кремний существует только в одной модификации: его кубические кристаллы построены по типу алмаза. В отличие от алмаза кристалл кремния непрозрачен и имеет отчетливый металлический блеск, что связано с уменьшением ширины запрещенной зоны между 3р – и 3d – орбиталями по сравнению с 2р – и 3s – орбиталями углерода. Хотя в атоме кремния имеются вакантные орбитали (3d) и его КЧ может быть равно 6, тетраэдрическое окружение и КЧ = 4 более характерны для кремния, особенно в соединениях с кислородом. В силу этого кристаллический кремний, где его КЧ = 4, уже валентно - и координационно насыщен и поэтому сравнительно инертен.

При стандартных условиях он реагирует только с фтором. Взаимодействие с другими элементами, в том числе с кислородом и галогенами, протекает только при нагревании до 500 – 600 0 С.

Si  + O2  = Si O2, (f H 0 (298) = - 911 к Дж /моль (600 0С),

Si  + 2 Cl2 = Si Cl4 (400 0C),

3 Si  + 2 N2  = Si3 N4  (1000 0C),

Si  + C  = Si C  (2000 0C).

При высоких температурах кремний проявляет сильные восстановительные свойства:

Si (k)  + 2 H2 O (г)   = Si O2 (k)  + 2 H2,         ( H 0 = - 427 к Дж, ( S 0 = - 98 Дж / К.

С водными растворами обычных кислот кремний не реагирует, а кислоты – окислители пассивируют его, поскольку образующийся на поверхности Si O2 не растворяется в кислотах. В растворах щелочей кремний растворим:

Si  + H2 O  + 2 NaOH  = Na2 SiO3  + 2 H2.   (+4)

При взаимодействии с металлами кремний является окислителем:

2 Mg  + Si   =  Mg 2 Si.              (- 4)

Si O2 – имеет несколько модификаций, из которых наиболее распространен кварц 

[(Si O2)n]. Si O2 химически инертен, не растворим в воде, кислотах (кроме HF), растворяется в щелочах

Si O2 + 2 NaOH  = Na2 SiO3 + H2 O  (сплав),

Si O2 + 4 HF  = SiF4 + 2 H2 O.

H2Si O3 – очень слабая кислота, химическая формула условна (Si O2. nH2 O).

Получение кремния

Мелкокристаллический кремний, загрязненный различными примесями, получают из диоксида Si O2 восстановлением его магнием, алюминием или углеродом. Например,

Si O2 + 2 Mg  = Si  + 2 Mg O.

Реакция протекает очень бурно, избытка магния избегают из – за возможного образования Mg2 Si. Для выделения кремния из реакционной смеси последнюю сначала обрабаты-вают хлороводородной кислотой, извлекающей в раствор Mg O и Mg в виде Mg Cl2, а затем фтороводородной кислотой HF, взаимодействующей с остатком Si O2:

Si O2 + 4 HF  = SiF4 + 2 H2 O.

Часто получают не кремний, а твердый раствор (сплав) железа с кремнием – ферросилиций, необходимый для получения железа и стали определенных марок:

Si O2  + C + Fe  =  (Fe, Si)  + C O 2.

Почти все количество особо чистого кремния, применяемого в полупроводниковой технике, производят с использованием следующих реакций:

Si I4  = Si + 2 I2 (1000 0C) ;      Si H4  = Si + 2 H2  (700 0C);

Si Cl4 + 2 Zn  = Si + 2 Zn Cl2  (950 0C);

Si HCl3 + H2  = Si + 3 H Cl;

Si Cl4 + 2 H2  = Si + 4 H Cl.

Разложение Si I4 происходит на танталовой спирали. Восстановление Si Cl4 цинком интересно в том отношении, что цинк не образует с кремнием соединений и почти нераст-ворим в нем. Кроме того, цинк и хлорид цинка в условиях реакции находятся в газообраз-ном состоянии и легко удаляются из реактора, в котором остается только чистый кремний.

Германий – по свойствам похож на кремний. Единственная форма его простого вещества имеет кубическую алмазоподобную структуру с заметной делокализацией электронов по кристаллу, что делает германий типичным полупроводником. При стандартных условиях германий несколько более инертен, чем кремний: ни кислоты, ни щелочи не действуют на него. При комнатной температуре устойчив к воде и воздуху.

Ge + O2  = Ge O2   (t ( 1000 0C),

Ge  + H2  = не реагирует.

Даже с концентрированными щелочами он реагирует лишь в присутствии сильных окислителей, образуя гидроксокомплексы:

Ge  + 2 NaOH  + 2 H2 O2  = Na2 [Ge (OH) 6].

В отличие от кремния, германий способен при нагревании растворяться в концентрированных кислотах – окислителях:

Ge  + 4 H2 SO4  = Ge (SO4) 2  + 2 SO2  + 4 H2 O,

Ge + 4 HNO3 (конц.)  = H2 GeO3 + 4 NO2 + H2 O.

Подобно олову Ge дает соединения, где он находится в степени окисления  +2 (GeО, GeCl2 и другие).

Олово. При низких температурах устойчиво ( - Sn (серое олово), имеющее алмазоподобную решетку. При 13,2 0С происходит переход ( - Sn  ( ( - Sn (белое олово), d20 (( - Sn) = 5,75 г/см3 ; d20 (( - Sn) = 7,31 г/см3 . Обычное белое олово должно превращаться в серое при температурах (- 30) – (- 50) 0С. Из-за большой разницы в плотностях во время перехода металл рассыпается порошок.

Для олова уже в примерно равной степени характерны соединения, в которых оно находится в степенях окисления +2 и + 4. В химическом отношении олово ведет себя как малоактивный амфотерный металл. На холоду оно реагирует с галогенами, но не окисляется кислородом. Олово медленно растворяется в разбавленных кислотах с образованием солей Sn 2+ и выделением H2. Концентрированные серная и азотная кислоты окисляют олово до SnО 2.  При нагревании олово растворяется в щелочах с образованием станнитов – гидроксокомплексов Sn (((), которые в присутствии окислителей переходят в соединения Sn ((V):

Sn + 2 КОН  + 2 Н2 О  = К2 [Sn (OH) 4]  + H 2 ;

Sn + 2KOH  +2 H2 O2  = K2 [Sn (OH) 6];

К2 [Sn (OH) 4] + H2 O2  = K2 [Sn (OH) 6].

С большинством металлов олово образует сплавы, в некоторых случаях с низкими температурами плавления. К числу последних относится припой состава, % (масс.): Sn – 40 – 70, Pb – 60 – 30.

Свинец представляет типичный металл с плотной кубической упаковкой частиц в структуре ( КЧ = 12). Для свинца характерна низшая степень окисления +2. Большинство солей Pb 2+  (PbCl2, PbI 2, PbSO4) малорастворимы, поэтому Pb плохо растворяется в соляной и серной кислотах и при стандартных условиях взаимодействует только с азотной кислотой. При нагревании растворяется в растворах щелочей:

Pb + 2 КОН  + 2 Н2 О  = К2 [Pb (OH) 4]  + H 2 .

В заключение обзора химических свойств этих элементов рассмотрим их реакции с азотной кислотой как пример последовательного изменения кислотно-основных свойств элементов и их оксидов в группе:

C  + 4 HNO3 (конц.)   = CO2  + 4 NO2  + 2 H2 O;

Si  + 4 HNO3 (конц.)     = Si O 2. n H2 O( + 4 NO2 + 2 H2 O;

Ge  + 4 HNO3(конц.)     = Ge O 2. n H2 O( + 4 NO2 + 2 H2 O;

Sn  + 4 HNO3 (конц.)    = Sn O 2 . n H2 O( + 4 NO2 + 2 H2 O;

4 Sn   + 10 HNO3 (разб.) = 4 Sn (N O3) 2  + N2 O  + 5 H2 O;

3 Pb + 8 HNO3 (разб.) = Pb (N O3) 2 + 2 NO + 4 H2 O.

С, Si, Ge окисляются только достаточно концентрированной горячей кислотой. В таких условиях Sn также окисляется до Sn O 2 , но при реакции с разбавленной HNO3, олово ведет себя как металл и дает катион Sn 2+. Свинец при любых условиях реагирует с образованием нитрата свинца ((().

