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ОКИСЛЫ.
§ 179. Окислами называются соединения элементов с кис​лородом.
1) Металлы за исключением благородных довольно легко непосредственно соединяются с кислородом, образуя окислы.
Энергичные металлы, например К, Na, Ca, Sr и др., образуют окислы уже при обыкновенной температуре; менее же энергич​ные требуют предварительного нагревания, различного при раз​личных металлах. Например магний при накаливании загорается и дает MgO; при получении окиси цинка (цинковых белил) пары цинка приходят в соприкосновение с воздухом, и цинк сгорает в ZnO — окись цинка.
2) Кроме того окислы могут быть получены прокаливанием гидратов окислов:
Сu(ОН)2=CuO+Н8O. 
3) Наконец окислы получаются также прокаливанием легко разлагающихся солей некоторых кислородных кислот, главным образом азотной и угольной:
Pb(NO3)2=PbO+2NO2+О; СаСO3=СаО+СO2.
Окислы щелочных металлов (К, Na и др.) и щелочно-земельных (Ca, Sr и Ва) растворимы в воде; окислы же остальных металлов не растворяются в воде.
Растворение окислов сопровождается переходом их в гидраты окислов или, иначе, — в основания.
большинство металлов имеет по нескольку окислов, которые равличаются в названиях: недокись, закись, окись, пе​рекись. Окиси и закиси обыкновенно с кислотами дают соответственные соли и называются солеобразующими окислами; химический характер их, следовательно, основной. Такие окислы бывают преимущественно только трех типов; R2O, RО и R2O3. Иногда высшие окислы металлов имеют кислотный характер, и тогда они с водою образуют кислоты. Окислы, не дающие ни солей, ни кислот, называются безразличными; таковы, например, перекиси металлов.
Большинство окислов представляют соединения постоянные: они не разлагаются при повышении температуры. Только окислы мало энергичных металлов при нагревании разлагаются (напри​мер Ag2O, HgO) на металл и кислород.
ГИДРАТЫ ОКИСЛОВ.
§ 180. Гидраты окислов можно рассматривать как воду, у которой водород заменен металлом, или как соединение окислов с водой. Они получаются:
1) Действием энергичных металлов на воду, напри​мер К и Na; гидраты окислов щелочных металлов получаются здесь при обыкновенной температуре, и реакция идет очень энергично; так, например, 2Na+2H2O=2NaOH+H2.
2) Соединением воды с окислом металла:
Na2O+Н2O=2NaOH;
ВаО+Н2O=Ва(ОН)2. 
3) Гидраты окислов тяжелых металлов получаются действием едких щелочей на растворимые в воде их соли:
ZnSO4+2NaОН=Zn(OH)2+Na2SO4.
О кислы ртути и серебра при обыкновенных условиях не имеют гидратов, а потому при действии едких щелочей на растворы их солей образуются окислы: 
2AgNO3+2KOH=Ag2O+H2O+2KNO3; HgCl2+2NaOH=HgO+H2O+2NaCl.
Многие гидраты окислов при повышенной температуре раз​лагаются с выделением воды и с образованием окисла, например:
Cu(OH)2=CuO+Н2O.
 Только гидраты окислов щелочных и щелочно-земельных ме​таллов очень стойки при повышенной температуре; гидраты же окислов тяжелых металлов разлагаются на окисел и воду часто даже при незначительном нагревании. Растворимость в воде у гидратов окислов в общем такая же, как и у окислов; только гидраты окислов щелочных (К, Na и др.) металлов растворимы в воде хорошо, гидраты окислов щелочно-земельных (Са, Sr, Ba) также еще растворяются в воде, но уже гораздо хуже гидратов окислов щелочных; гидраты же окислов всех других металлов в воде нерастворимы. Характерным ионом этих основных гидратов является анион ОН'.
Как видно из формул гидратов окислов, все они действи​тельно характеризуются присутствием группы (ОН), так назы​ваемого водного остатка (или гидроксила): количество групп (ОН) в полном гидрате всегда равно валентности металла, например К•(ОН), Са••(ОН)2, Аl•••(ОН)3.
СЕРНИСТЫЕ СОЕДИНЕНИЯ.
§ 181. Сернистые соединения по составу в большин​стве случаев аналогичны окислам (S и О суть элементы одной и той же VI группы периодической системы).
Например:  
Окись калия       К2O        Сернистый калий      K2S 

Окись меди        CuO        Сернистая медь         CuS
И методы получения сернистых соединений имеют общее с методами получения окислов: 1) подобно образованию послед​них, многие металлы прямо соединяются с серой, например медь (Си), железо (Fe): Cu+S=CuS; Fe+S=FeS; 2) все сернистые соединения можно рассматривать как соли H2S, который, как известно, есть кислота. Отсюда понятен и второй метод получения сернистых соединений — при дей​ствии сероводорода [или его аммонийной соли (NH4)2S] на растворы солей металлов, например:
CuSO4+H2S=CuS+H2SO4                        (1) ZnSO4+(NH4)2S=ZnS+(NH4)2SO4                 (2)
Осаждение сероводородом сопровождается, как видно из уравнения (1), образованием побочного продукта — кислоты (ион Н•). Некоторые сернистые металлы в этой кислоте могут раство​ряться: реакция становится обратимой; в таких случаях [напри​мер, уравнение (2)] сероводород и заменяется сернистым аммонием, причем здесь побочным продуктом является уже не кислота, а ее аммонийная соль (ион NH4'), и реакция идет до конца.
Получение сернистых соединений по второму методу неприложимо только к металлам: щелочным — К, Na и щелочно-земельпым — Са, Sr и Ва, а также и Mg, так как получающиеся при этом соединения в воде растворимы. Сернистые соединения этих 6 металлов получаются  при восстановлении углем их сернокислых солей, например:
BaSO4+4С=BaS+4CO.
Сернистые соединения большинства металлов нерастворимы в воде; растворимы они лишь только у вышенаписанных метал​лов: К, Na, Ca, Sr, Ba и Mg.
ГАЛОИДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ.
§ 182. Галоидные соединения можно рассматривать как продукты непосредственного соединения металлов с галои​дами или как соли галоидоводородных кислот. Отсюда понятны и два метода получения их:
1) При прямом соединении металлов с галои​дами. Этим методом можно получить галоидное соединение какого угодно металла.
2) При действии галоидоводородных кислот или на свободные металлы, или на их окислы, гидраты окислов, сернистые соединения, или, наконеп, на углекислые соли металлов. (Подробно об этом общем методе получения солей будет сказано при солях.) Галоидные соединения металлов большею частью растворимы в воде (исклю​чения: Hg, Pb, Ag, Сu) и водою у большинства при обыкно​венной температуре не разлагаются. Последнее свойство резко отличает их от галоидных соединений металлоидов, которые ве​дою легко разлагаются. Хлористые соединения металлов отли​чаются большею прочностью, нежели бромистые и йодистые.
СОЛИ.
§ 183. Соли можно рассматривать как производные кислот, в которых водород заменен на металл. Типов солей бывает четыре:
1) Средние — когда весь водород кислоты заменен на ме​талл, например: КСl, K2SO4, Ка2СО3
2) Кислые—когда только часть водорода кислоты заменена на металл, например: KHSO4, NaHCO3; следовательно, здесь не вся кислота нейтрализована металлом. Эти соли наиболее свой​ственны энергичным металлам.
3) Основные — когда не все основание нейтрализовано кислотой, или, точнее, когда в соли остатков кислоты менее, чем могло бы быть, и, кроме того, входит гидроксил (ОН), на​пример: Pb(OH)NO3 (а могло бы быть Pb[NO3]2) или Bi(OH)2NO3 (а могло бы быть Bi[NO3]3). Основные соли образуются преиму​щественно мало энергичными металлами или слабыми кис​лотами. 
4) Двойные — когда молекула образуется через соединение двух молекул солей, например: KCl•MgCl2; Al2(SO4)3•K2SO4•24H2O.
5) Комплексные соли с внешней стороны напоминают двойные соли: они, как и двойные соли, образуются как бы тоже из двух или большего числа простых солей или соединений вообще. Например: Fe(CN)2+4KCN=K4Fe(CN)6 (о ней — см. при железе).
Отличие же их от двойных солей следующее: если при соеди​нении двух солей между собою в водном растворе ионы остаются прежние, т. е. какие были у солеи до соединения их, то это будут двойные соли (напр. квасцы); если же после соединения двух солей в водных растворах сложная соль дает другие ионы и в числе их — комплексные, обычно не дающие реакций на отдельные элементы, их составляющие, то она будет комплексной; соль K4Fe(CN)6 диссоциирует на ионы: 4К' и Fe(CN)6""; Fe в этом ионе обычных реакций на железо не дает.
Образование комплексных соединений получило свое объясне​ние в координационной теории Вернера, сущность которой сводится к следующему.
В частице каждого комплексного соединения атом одного из входящих в его состав металла является центральным, а около него и группируются все другие атомы или группы их в разных сферах: ближайшая к центральному атому сфера называется первой или внутренней, координационной сферой. Число молекул или групп атомов, могущих в ней помещаться, ограничено в большинстве случаев оно равно или шести или четырем. Это число Вернер назвал координационным числом или числом координационных мест первой сферы притяжения. Все же другие составные части ком​плексного соединения, которые в первой сфере не помещаются, располагаются за ее пределами — во второй, внешней, сфере, например: K4[Fe(CN)6l; [Cu(NH3)4]SO4; [Co(NH3)6]Cl2.

Атомы элементов, находящихся во внутренней координацион​ной сфере, прочно связаны с центральным атомом и при диссоциировании молекулы остаются вместе с ним в виде одного сложного комплексного иона; атомы же, находящиеся во внешней сфере, сцеплены с центральным атомом менее прочно и при диссоццировании легко отходят от него в виде отдельных ионов, например: K4[Fe(CN)6] диссоциирует на 4К•+[Fe(CN)6]"", или [Cu(NH3)4] •SO4 диссоциирует на [Cu(NH3)4] ••+SO4".
С точки зрения теории Вернера различают у центрального атома главные и побочные валентности: в первую очередь насыщаются обыкновенно главные валентности, а потом и по​бочные. Главные валентности могут насыщаться как в одной и той же сфере, так и в двух соседних сферах, а побочные — только в пределах первой координационной сферы.
Внешние формулы комплексных соединений изображаются, как это видно из приведенных формул, так: главный атом
с прочно присоединившимися к нему атомами или группами их, т. е. все то, что находится в координационной сфере, заклю​чается в большие скобки, а атомы, при диссоциировании отхо​дящие в виде ионов, ставятся вне скобок. В ниже приведенных примерах главные валентности обозначены сплошными линиями,
а побочные — пунктирными.
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С точки зрения электронной теории побочные валентности возникают всегда после действия главных валентностей, зави​сящих, как известно, от сдвигов валентных электронов внешней орбиты; после этого электроны внутренних орбит смещаются с своего первоначального положения и дают электрическое поле, выходящее за пределы атома; эти-то электроны, с их силовым полем, и обусловливают побочные валентности.
Число побочных валентностей не зависит непосредственно от валентности центрального атома: оно, например, одинаково у трехвалентного хрома и у четырехвалентной платины.
Оно не зависит и от валентности атомов или групп их, вхо​дящих в связь с центральным атомом; так, например, каждая побочная валентность может взаимодействовать и с одной груп​пой NH3 или H2O, и с одновалентными остатками—Сl', NO2', ОН' или с двувалентным остатком SO4". В этом отношении побочные валентности резко отличаются от главных валент​ностей. 
Теория Вернера объясняет строение и комплексных гидра​тов солей и основных солей. Например гидраты CrCl3 мо​гут, по Вернеру, иметь следующее строение:
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I гидрат — это фиолетовая соль (см. при хроме), в которой все три атома хлора имеются в виде ионов, а потому все ояи и вступают в реакцию обмена; II и III гидраты —зеленого цвета: у II гидрата в реакцию обмена вступают 2 атома хлора, а у III гидрата — только один атом хлора; IV гидрат уже неэлектро​лит и известен лишь в виде двойного соединения. У CrCl3 могут быть и еще комплексы, а именно:
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причем V комплекс—это гидрат двойной соли, а VII комплекс представляет двойную соль. Приведем пример строения основ​ных солей для CuCl2•3Cu(OH)2:
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Вернеру принадлежит также разработка очень, сложных вопросов об изомерии комплексных соединений; но этот вопрос уже выходит за рамки нашего курса.
С точки зрения теории электролитической диссоциации при​веденные определения солей выражаются так.
Солями называются такие соединения, один из ионов об​менного разложения которых есть остаток кислоты, а, другой — остаток основания. При этом под кислотой разумеют такое соединение, у которого один из ионов при диссоциации есть водород; а под основанием — такое соединение, у которого одним из ионов при диссоциации является водный остаток, или гидроксил (ОН). Основность кислот определяется количеством водородных ионов, валентность основании—количеством гидроксильных ионов. Остатком кислоты называется все то, что связано в кислоте с водородным ионом, а остатком оснований — то, что связано с гидроксильным ионом. Сред​ними солями называются соли, в молекуле которых нет ни водородных ни гидроксильных ионов. Кислыми солями назы​ваются соединения, в которых один из ионов есть остаток осно​вания, а другие ионы — остаток (остатки) кислоты и ион (ионы) водорода. Основными солями называются соединения, в кото​рых один из ионов есть остаток основания, а другие ионы — остаток (остатки) кислоты и гидроксил (гидроксилы). Двойные соли, т. е. состоящие из двух молекул солей: они в водных растворах отчасти или целиком распадаются на те же ионы, на которые распадаются отдельно взятые соли.
Методы  получения  солей:
1) при действии  кислоты  на  металл,  например:
Zn + H2SO4=ZnSO4+H2;

2) при действии кислоты на окисел металла или на его гидрат, например:
CuO+H2SO4=CuSO4+H2O,. 

Cu(OH)2+HaSO4=CuSO4+2H2O;            
3) при  действии  солей  на   соли обменным разложением, например:
BaCl2+Na2SO4=:BaSO4+2NaCl;

4) при действии менее летучей кислоты на соль дру​гой какой-нибудь кислоты, более летучей.
Последние две реакции протекают до конца (сполна) лишь в том случае, если какой-нибудь из продуктов реак​ции может удалиться из сферы реакции или в виде газа (например: CaCO3+H2SO4=СаSO4+СO2+Н2O), или в виде выпадающего нерастворимого осадка (например: BaCl2+H2SO4=BaSO4+2HCl).
§ 184. Закон двойных разложений. Приведенное правило имеет широкое применение в химических реакциях и известно под именем закона двойных разложений, установленного Бертолле. Его формулируют еще так: два вещества, за​ключающие элементы MX и NY (например, две соли или соль и кислота), будучи приведены во взаимное прикосновение, образуют через двойное разложе​ние вещества NX и MY, но образование новых веществ не доходит до конца, если ни о дно из присутствующих веществ не удалится из круга взаимодействия (см. §17).
Отсюда, если взять растворы двух солей, например: NaCl и KNO3, и смешать их в эквивалентных количествах, то только часть частиц NaCl перейдет в NaNO3 по уравнению:
NaCl+KNO3(NaNO3+KCl;
но КСl может опять вступить во взаимодействие с NaNO3 и дать NaNO3+KCl=KNO3+NaCl, т. е. первоначальные продукты, потому что во взятом примере ни один из продуктов реакции не удаляется из круга взаимодействия. Во взятом примере обра​зуются в растворе 4 соли: NaCl, NaNO3, KCl и KNO3; реакция все время идет и в ту и в другую сторону; между действую​щими веществами в конце концов устанавливается «подвиж​ное равновесие», т. е. такое состояние, при котором в единицу времени каждого из действующих веществ столько же образуется, сколько и разлагается. Количество каждой соли в таком растворе зависит от массы и природы ее, от температуры и давления.
С точки зрения теории электролитической диссоциации ход реакций обменного разложения в водных растворах представ​ляется следующим: вода, как растворитель, стремится разложить растворенное вещество на ионы, а само растворенное вещество стремится противодействовать этой ионизации, т. е. изменить свой состав так, чтобы образовать устойчивые молекулы, кото​рые бы не диссоциировали на ионы (например, образовать нерас​творимые в воде вещества, иначе — осадки). Следовательно, реакция собственно сводится к образованию устойчивых против ионизирующего действия воды молекул, и идет она до тех пор, пока не наступит равновесие между диссоциирующей силой воды и силой сопротивления вещества этой диссоциации. Если в ре​зультате обменной реакции получится вещество — не электролит, то реакция идет до конца; реакции, следовательно, идут в сторону образования наименее диссоциирующих соединений.
§ 185. Растворимость и прочность различных солей. 1) Азотнокислые соли (средние нитраты) всех металлов растворимы в воде. При накаливании все они разлагаются с обра​зованием окислов, например, Pb(NO3)2=PbO+2NO2+O.
2) Сернокислые соли (сульфаты) у большинства метал​лов также растворимы; нерастворимы лишь BaSO4, SrSO4 и PbSO4; CaSO4 немного растворим; эти соли нерастворимы и в кислотах; в спирте также нерастворимы кроме Fe2(SO4)3. Сернокислые соли многих: металлов при накаливании обыкновенно не разрушаются.
3) Углекислые соли (карбонаты) за исключением К2СO3, Na2CO3 и (NH4)2CO3 нерастворимы в воде, нерастворимы и в спирте, но хорошо растворимы в кислотах или, вернее, разла​гаются кислотами с выделением СO2 и образованием соли дей​ствующей кислоты. При накаливании многие довольно легко выделяют СO2, а металл остается в виде окисла, например:
СаСO3=СO2+СаО.
4) Кремнекислые   соли   (силикаты) также  только у К, Na и NH4  растворимы   в  воде,   все  же  прочие  нерастворимы; обыкновенно они нерастворимы и  в кислотах. При накаливании не разрушаются.
5) Фосфорнокислые соли (фосфаты) растворимы только у. К, Na и NH4, прочие нерастворимы в воде, но растворимы в кис​лотах. При накаливании в большинстве случаев не разрушаются.
6) О галоидных солях (хлориды, бромиды и др.) сказано выше (см. «Галоидные соединения»).
В главе «Вода» было уже сказано, что, собственно, каждое твердое вещество может растворяться в воде; но степень раство​римости, зависящая от природы вещества, а также и от тем​пературы очень различна у различных веществ. Иногда она бывает так ничтожна, что для учета ее не находится методов: о таких веществах и говорят как о нерастворимых.
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Рис. 97а. Кривые растворимости.
Таблицу растворимости оснований и солей — см. в приложениях (в конце книги). Здесь приведем лишь несколько примеров разнообразия растворимости некоторых солей в зависимости от температуры:
Если температуры изобразить в виде абсцисс, а количества соли, растворяющиеся в 100 весовых частях воды,—в виде орди​нат, то получатся «кривые растворимости», изображенные на прилагаемой таблице.
Как видно из таблицы, у KNO3, например, с повышением температуры растворимость сильно возрастает, а у NaCl она очень мало изменяется, у Na2SO4 повышение растворимости идет только до некоторого предела, с которого начинается па​дение, и т. д.
О состоянии солей в водных растворах  см. §§ 83, 84 и 85..
