ВТОРАЯ ПОДГРУППА ВТОРОЙ ГРУППЫ.
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§ 200. Общая характеристика. К этой подгруппе принад​лежат— магний (Mg), цинк (Zn), кадмий (Cd) и ртуть (Hg). Магний, цинк и кадмий проявляют в своих свойствах наибольшую аналогию; ртуть же, отличаясь очень большим атом​ным весом, имеет много отличительных свойств.
Общее у металлов Mg, Zn, Cd и Hg следующее: все они дву​валентны, т. е. высший окисел их RO, а гидрат окиси R(OH)2; все они образуют менее энергичные основания, нежели щелочно​земельные металлы: это проявляется в том, что, во-первых, сами металлы при обыкновенной температуре на воздухе почти не окисляются и воды при обыкновенной температуре не разлагают; во-вторых, их окислы и гидраты в воде нерастворимы, и, в-третьих, соли гораздо менее прочны, нежели соли щелочно-земельных ме​таллов; нерастворимы в воде следующие соли: углекислые, крем​некислые, фосфорнокислые и, кроме магния, сернистые; серно​кислые соли, в отличие от щелочно-земельных сернокислых солей, хорошо растворимы в воде.
Отличие Mg, Zn, Cd и Hg друг от друга находится в тесной связи с удельным и атомным весом этих металлов: магний при​надлежит к легким металлам и с малым атомным весом, а по​тому он более энергичен, нежели остальные металлы; по своей энергии и по прочности соединений магний близко напоминает кальций. В природе, подобно последнему, магний преимуще​ственно встречается в виде MgCO3 и MgSO4 и часто с солями кальция образует однородные породы, например, доломит — MgCO3•CaCO3; MgS, подобно CaS, растворим в воде. Вообще молено сказать — магний является переходным (промежуточным) элементом между Ва, Sr и Са, с одной стороны, и Zn, Cd и Hg — с другой.

В Zn и Cd, как удельно тяжелых и обладающих сравнительно большой атомной массой, энергия резко падает, что проявляется в следующем: 1) для соединения с кислородом и для разложения ими воды требуется высокая температура, 2) окислы, гидраты окислов и соли при накаливании разлагаются. Особенно отли​чается этими свойствами самая тяжелая — и атомно и удельно — ртуть.
Ртуть отличается от Mg, Zn, Cd еще и в том отношении, что, тогда как они образуют по одному солеобразующему окислу RO, т. е. всегда двувалентны, ртуть способна быть двувалент​ной, т. е. давать окисел RO и отвечающие ему соли, и одно​валентной— с окислом типа R2O и с отвечающими ему солями. Окисные соединения типа RO сходны с соединениями цинка и кад​мия, закисные — типа R2O — с одновалентными соединениями меди и серебра. Mg, Zn, Cd легко образуют двойные и основные соли; последние, как уже было сказано, составляют принадлеж​ность всех слабо-металлических элементов. Изменения в свой​ствах Be, Mg, Zn, Cd и Hg видны из нижеследующей таблицы:

[image: image1.jpg]Arowm. Tewmn. Toum.

Az, », V5 8. obBen. BRI, BHTCHAR
Bepmwaanii (Be) 9,02 1,84 4,9 og. 1280° —
Marmmii (Mg) 24,32 1,74 14 650° 1120°
lnng (Zn) 65,37 7,1 9,5 419,4° 905,7°
Kapyuit (Cd) 112,41 8,64 13,0 320,9° 766°

Pryrs (Hg) 200,61 13,505 15,4  —38,87° 358°




У магния — три изотопа — с ат. в. 24, 25 и 26; у цинка — четыре изотопа — с ат. в. 64, 66, 68 и 70; у ртути — шесть изотопов —с ат. в. 200, 202, 204, 201, 198, 199.
Магний, Mg.
Атомный вес = 24,32. Удельный вес = 1,74. Темп. плавления = 650°.  В соеди​нениях двувалентен. Впервые был получен  Бюсси  в 1829 г.
§ 201. Магний очень распространен в природе: в виде угле​кислой соли он составляет магнезит (MgCO3), в смеси с угле​кислым кальцием образует залежи доломита (MgCO3.CaCO3); с КСl образует карналлит (MgCl2•KCl•6H2O); большинство силикатов содержат магний, например, тальк (Mg3H2Si3O12), оливин (Mg•Fe)2SiO4, жировик, серпентин (Mg3H4Si2O9), каинит (MgSO4•KCl•3H2O) и др.; растворимые соли магния (MgSO4 и MgCl2) встречаются в природных водах. В форме сложного орга​нического соединения магний входит в состав хлорофилла, где играет важную роль при ассимиляции СO2 растениями.
В чистом виде Mg получается электролизом сплавленного хло​ристого магния MgCl2, или сплавленного карналлита, или рас​твора MgO в расплавленном фтористом магнии.
Магний -- твердый серебристо-белый металл с сильным блес​ком, удельно легкий, в сухом воздухе не изменяется, а во влаж​ном постепенно тускнеет, покрываясь слоем окиси; при накали​вании сгорает в MgO с ярким светом и с выделением 144 000 ка​лорий на каждую грамм-молекулу. Он очень ковок, тягуч и может быть вытягиваем в проволоку и ленту. Воду начинает разлагать только при кипячении. В кислотах легко растворяется; щелочи на него не действуют. Магний может служить энергич​ным восстановителем.
Окись магния, или магнезия, MgO. получается сжиганием магния или прокаливанием углекислого магния: MgCO3=MgO+CO2; это — белый, очень легкий, аморфный объемистый по​рошок, замечательный по своей огнеупорности; в медицине при​меняется под именем «жженой магнезии» против изжоги и при отравлении кислотами. В смеси с глиной и известью в технике применяется для изготовления огнеупорных плиток, кирпичей и сосудов.
При действии перекиси натрия на MgSO4 получается пере​кись магния MgO2: 
MgSO4+Na2O2=Na2SO4+MgO2.

Препараты, содержащие MgO2, продаются для целей беле​ния и для дезинфекции под названием «пергидрол магния» «новозон», «стомоксиген» и др.
Гидрат окиси магния, Mg(OH)2, выпадает в виде белого студенистого осадка при действии едких щелочей на раствори​мые соли магния: MgCl2+2NaOH = Mg(OH)2+2NaCl; почти
нерастворим в воде; в раствор  переходит около 1/50000 гидрата,
такой раствор уже реагирует щелочно.   Mg(OH)2 — слабое осно​вание.
При прокаливании гидрат окиси магния разлагается на окись и воду:
Mg(OH)2=H2O+MgO.
Двухлористый магний, MgCl2, находится в морской воде; в большом количестве находится в Германии — в Стассфуртских залежах, двойная соль его с хлористым калием MgC]2•KCl•6H2O образует минерал карналлит; чистый MgCl2 представляет белые, очень гигроскопичные кристаллы с 6 ч. кристаллизационной воды.
Вода при кипячении разлагает MgCl2 па окись магния и хлористый водород, по уравнению:
MgCl2+Н2O=2НСl+MgO.
Этот гидролиз указывает на ослабленную основность гидроокиси магния. MgCl2 легко образует двойные соли. Хлористый магний в большом количестве идет для получения хлора, соля​ной кислоты, металлического магния. Хлористый магний легко образует основные соли: так, при смешении с MgO дает:
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Эта соль является очень твердой и под именем «цемента Сореля» применяется в качестве строительного материала.
Сернокислый магний (серномагниевая соль), MgSO4, образует значительные залежи в виде минерала кизерита MgSO04•H2O; встречается в морской воде и многих источниках; обыкновенно кристаллизуется с 7 частицами воды (MgSO4•7H2O); вследствие горького вкуса называется горькою или английскою солью; применяется как слабительное средство: она входит в состав горьких минеральных вод, например, воды Гунияди Янос в Венгрии; применяется также для аппретуры тканей.
Углекислый магний (углемагниевая соль), MgCO3, встречается в природе в виде магнезита. В соединении с углекальциевой солью он образует доломит. Из водных раство​ров магниевых солей при действии углекислых щелочей выпа​дает белый осадок основной углекислой соли магния: 2MgCl2+2Na2CO3+Н2O=MgCO3•Mg(OH)2+CO2+4NaCl.
Основная соль углекислого магния представляет собой белый объемистый порошок, употребляемый в медицине в качестве сла​бой щелочи под названием белой магнезии (Magnesia alba).
Силикаты магния: змеевик или серпентин, тальк, морская пенка; двойные кремнекислые соли магния и кальция — асбест, роговая обманка. Все эти соединения широко применяются в технике.
Реакция на магний. Магний открывают, пользуясь его способностью давать двойную фосфорноаммониевомагниевую соль в виде белого кристалли​ческого осадка при действии фосфорнонатриевой соли на соль магния в при​сутствии аммиака и хлористого аммония:
MgCl2+NH3+Nа2НРO4=MgNH4PO4+2NаСl.
Важна здесь и реакция образования нерастворимого в воде, но растворимого в хлористом аммонии гидрата окиси магния:
1) MgCl2+2NaOH=Mg(OH)2+2NaCl, 2) Mg(OH)2+3NH4Cl=MgCl2•NH4Cl+2NH3+2H2O.
Цинк, Zn.
Атомный вес = 65,37. Удельный вес =7,1. Темп. плавл. = 419,4°.
В соединениях двувалентен — имеет четыре  изотопа — с ат. в. 64, 66, 68 и 70.
Открыт был Парацельсом в XVI веке.
§ 203. Общая характеристика. Цинк встречается в при​роде в виде углекислой соли — каламина (ZnCO3) и в виде сернистого цинка — цинковой обманки (ZnS). Богатые месторождения цинка имеются в Германии (в Силезии и в При-рейнской области), в Бельгии, Англии, Испании и в Соед. штатах С. Америки. Каламин или галмей (Zn2SiO4) имеется в Привислинском крае, в Донецком бассейне и на Кавказе. В свободном виде цинк получается прокаливанием ZnS, причем получается ZnO и SO2, ZnO затем восстанавливается углем, и полученный цинк перегоняется. Это — металл синевато-белого цвета, хрупкий при обыкновенной температуре, тягучий и ковкий при 120 —150°; при 200° цинк опять делается хрупкими легко толчется в порошок. Среди металлов у цинка самый большой коэфициент расширения (0,00003). При 419,4° он плавится и при 905,7° кипит. На воздухе при накаливании сгорает ярким све​том; во влажном воздухе медленно покрывается тонким слоем основной соли, предохраняющей металл от дальнейшего изменения. В кислотах растворяется с выделением водорода.
В едких щелочах цинк также растворяется (амфотерность), выделяя водород, — факт характерный для цинка, металла с по​ниженной энергией:
Zn+2NaOH=Zn(ONa)2+H2.
Таким образом Zn является не только катионом, как в Zn''SO4'', Zn''Сl2' и др., но и частью аниона, как в Na2•ZnO2 (цинкат).
Как трудно окисляющийся металл, цинк употребляется в ка​честве материала для выделки домашней утвари (ведра, лейки, ванны и пр.), для архитектурных украшений, для оцинкования железа и как материал для сплавов; например для приготовле​ния латуни и томпака (Cu+Zn), нейзильбера, мельхиора (Си +Ni+Zn) и др.; применяется также в гальванических эле​ментах— обычно в качестве отрицательного электрода; в лабо​раториях— для получения водорода.
Окись цинка, ZnO, получается или сжиганием самого цинка в струе воздуха или прокаливанием углекислой соли цинка, в виде белого порошка без запаха и вкуса, при нагревании жел​теющего; употребляется как весьма прочная белая краска — цинковые белила; в медицине — в дезинфицирующих мазях и пастах при накожных заболеваниях («цинковая» мазь) и в при​сыпках вместе с крахмалом или тальком.
Гидрат окиси цинка, Zn(OH)2, получается в виде студени​стой белой массы при действии едких щелочей на растворы солей цинка; в избытке едких щелочей растворяется, обра​зуя цинкаты:
1) ZnSO4+2NaOH=Zn(OH)2+Na2SO4,
2) Zn(OH)2+2NaOH:=Zn(ONa)2 + 2H2O.
Растворение гидратов окислов металлов в едких щелочах — явление сравнительно редкое; оно присуще только слабо основ​ным (амфотерным) металлам.
Двухлористый цинк, ZnCl2, получается растворением цинка в соляной кислоте. Это — белая, расплавляющаяся на воздухе масса, кипящая при 686°; легко гидролизуется; служит для про​питывания дерева (например железнодорожных шпал), чтобы предохранить его от гниения; на органические вещества дей​ствует разъедающим образом. ZnCl2 в технике называют «паяльной жидкостью»: при паянии она применяется для пре​дохранения спаиваемых поверхностей от окисления. ZnCl2 вместе с ZnO образует твердую массу; последняя применяется в зубной технике как цемент для пломб. В медицине применяется также как прижигающее средство.
Сернокислый цинк (серноцинковая соль), ZnSO4•7H2O, — бес​цветная кристаллическая масса, применяется как примесь к ма​сляным краскам для ускорения их высыхания, а также в ме​дицине (цинковые капли для глаз). Получается при обжигании цинковой обманки (ZnS); называется цинковым (или белым) купоросом.
Углекислый цинк (углецинковая соль), ZnCO3, находится в природе, образуя минерал каламин.
Сернистый цинк, ZnS, находится в природе в виде цин​ковой обманки; в виде белого осадка получается действием сернистых щелочей на растворы цинковых солей:
ZnSO4+(NH4)2S=ZnS+(NH4)2SO4; нерастворим в воде и уксусной кислоте, растворяется в слабых минеральных кислотах. ZnS — составная часть краски «литопон» (см. при барии). С примесью Си и NaCl фосфоресцирует ярко-зеленым цветом; с примесью мезотория употребляется как ма​териал для циферблатов светящихся радиевых часов.
Реакции на ион цинка. Нерастворимостью сернистого цинка в уксусной кислоте пользуются для открытия и отделения цинка от других металлов; ха​рактерна также растворимость гидрата окиси цинка [Zn(OH2)] в едких щело​чах (образование цинката).
Кадмий, Cd.
Ат. в. = 112,41. Уд. в. = 8,64. Темп. плавл. = 320,9°. Темп. кип. = 766°.
В соединениях двувалентен. Открыт  Германом  и  Штромбергом в 1819 году.
§ 203. Общая характеристика. Кадмий встречается всегда вместе с цинком и в аналогичных с ним соединениях. Это — ковкий тягучий металл, более летучий, чем цинк. Свойства со​единений кадмия сходны со свойствами подобных же соединений цинка. Применяется в сплавах, особенно плавящихся при низкой температуре, например в сплаве Вуда (4 ч. Bi+2 ч. Pb+1 ч. Sn+1 ч. Cd); кадмиевая амальгама (5 ч. Cd+8 ч. Hg) приме​няется для зубных пломб. Сернистый кадмий употребляется как желтая краска.
Для открытия иона кадмия применяется осаждение его сероводородом CdSO4+H2S=CdS (желтый осадок) + Н2SO4.
Ртуть, Hg.
Ат. в. = 200,61. Уд. в. = 13,695 при 0°.  Темп. плавл. = -38,87°. В соединениях
дву- и одновалентна. Имеет шесть изотопов. Известна с глубокой древности.
§ 204. Общая характеристика. Сравнительно небольшое количество ртути находится в природе в свободном состоянии, вкрапленной в горные породы; главным же образом она запасена в виде сернистой ртути — киновари. Важнейшие места ее нахождения — в Испании, Калифорнии, Австрии, Японии и в СССР. У нас она находится около Артемовска (Бахмута) и на Кавказе, в Дагестане около Кюринска. В металлическом виде ртуть получают обжиганием киновари, причем сера окисляется в SO2, а ртуть перегоняется в особые приемники:
HgS+O2=Hg+SO2.
Ртуть — единственный жидкий при обыкновенной темпера​туре металл, затвердевает при -38,87°, а кипит при 358°, испа​ряется же и при обыкновенной температуре; удельный вес очень большой=13,595 2. В парах молекула ртути состоит из одного атома. Пары ртути ядовиты. На воздухе ртуть не окисляется. Слабой соляной кислотой ртуть не изменяется, в серной кислоте растворяется при нагревании, в азотной же растворяется легко; водорода из кислот не выделяет. Ртуть легко соединяется с гало​идами и с серой. Для ртути известно шесть изотопов.
С металлами ртуть образует сплавы, называемые амальга​мами. Амальгамы — это настоящие растворы, из которых во многих случаях удается выделить определенные кристаллические соединения ртути с растворенным в ней металлом. Легче всего ртуть растворяет Au, Ag, Cu, Zn и Cd, щелочные металлы, меньше — Pd, Ni и Pt; совершенно чистое железо также раство​ряется в ртути. Амальгамы применяются в химической практике в тех случаях, когда желают умерить скорость реакции данного металла; например амальгама К или Na разлагает воду или спирт гораздо медленнее, чем самые металлы; цинк гальваничеческих элементов амальгамируют с целью более медленного его растворения в кислотах; амальгамацией иногда пользуются для извлечения    металлов   (например    серебра,    золота;    см.    эти металлы). Ртуть дает два ряда соединений: закисиые, где ртуть одновалентна, и окисные, где она двувалентна. Окисные со​единения получаются в тех случаях, когда соединяющееся со ртутью вещество находится в избытке, закисные же, наоборот, — при избытке ртути. Соединения закиси ртути легко переходят в соли окиси; соединения окиси ртути слабо диссоциируют и легко образуют комплексные ионы. Все ртутные соединения ядовиты и в то же время в соответственных дозах являются ценными целебными средствами, например при лечении сифи​лиса. Сама ртуть в смеси с жиром образует известную «ртут​ную мазь». Применения ртути многообразны: в термометрах, ба​рометрах, насосах и других научных и технических аппаратах;  для извлечения металлов из руд; для кварцевых ламп и т. д.
Соединения закиси ртути.
Закись ртути, Hg2O, — черный порошок, очень легко (даже при растирании в ступке) разлагается на ртуть и окись ртути. Получается при действии едких щелочей на соли закиси ртути:
2HgNO3 +2NaOH=Hg2O+2NaNO3+H2O.
Как окисные, так и закисные соединения ртути гидратов окислов при обычных условиях не дают; очевидно, они очень легко распадаются на окисел и воду:
1) Hg(OH)2=HgO+H2O;
2) 2HgOH=Hg2O+H2O.
Хлористая   ртуть,    или    каломель,    HgCl,—вещество, в  воде  не  растворимое,   получается  в  виде   белого аморфного осадка  при действии соляной кислоты на азотнокислую закись ртути:
HgNO3+HCl=HgCl+HNO3.
Каломель получается также при нагревании сухой сулемы (HgCl2) со ртутью:
HgCl2+Hg=2HgCl.
Если каломель облить аммиаком, то она чернеет вследствие образования хлористого меркур-аммония; это соединение можно рассматривать как нашатырь, два атома водорода которого заме​щены одновалентной ртутью:
2HgCl+2NH3=NH4Cl+NHaHg2Cl.
Определение плотности пара показало, что молекула кало​мели удвоенная, т. е. Hg2Cl2.
Каломель применяется в медицине и в качестве антисептика и в качестве слабительного.
Азотнокислая закись ртути (азотнортутная соль), HgNO3, получается при действии азотной кислоты на избыток ртути. В воде растворима. В растворе медленно окисляется в соль окиси: металлическая ртуть, прибавленнал к раствору, препят​ствует окислению.
Соединения окиси ртути.
Окись ртути, HgO, получается при нагревании ртути в присутствии воздуха при температуре, близкой к температуре кипе​ния ртути, или при осторожном прокаливании азотнокислой окиси ртути:
Hg(NO3)2=HgO+2NO2+O.
Она представляет вещество красного цвета. При действии щелочей на соли окиси ртути она выпадает в виде желтого аморфного осадка:
HgCl2+2NaOH=HgO+2NaCl+H2O.
При накаливании окись ртути разлагается на ртуть и кисло​род. Окись ртути сыграла важную роль в укреплении закона неуничтожаемости материи (см. опыт Лавуазье, §3 и §95). Желтая HgO с вазелином употребляется как мазь.
Двухлористая ртуть, или сулема, HgCl2, получается или при растворении ртути в царской водке, или при возгонке смеси сернокислой ртути с поваренной солью:
HgSO4+2NaCl=Na2SO4+HgCl2.
Сулема представляет белое кристаллическое вещество, рас​творимое (1 ч. сулемы в 15 ч. Н2O) в воде. Действием восстановляющих веществ переводится в каломель и даже металличе​скую ртуть.
Так, например, действует двухлористое олово, SnCl2:
1) 2HgCl2+SnCl2=2HgCl+SnCl4;
2) 2HgCl+SnCl2=Hg2+SnCl4.
Аммиак из раствора сулемы осаждает белый осадок, NH2HgCl, применяющийся в мазях под названием белого преципитата.
Сулема — сильный яд: она свертывает белок, который, в свою очередь, и служит лучшим противоядием при отравле​ниях сулемой. Водный раствор ее (1 ч. на 1 000 ч. воды) при​меняется для дезинфекции.
Двуиодистая ртуть, HgJ2, получается при действии KJ на растворы солей окиси ртути в виде красного осадка, раствори​мого в избытке реактива: HgCl2+2KJ=HgJ2+2KCl, а также . можно ее получить прямым растиранием ртути и иода в отно​шении 4:5 по весу. При нагревании до 126° красная HgJ2 де​лается желтой, а желтый цвет при охлаждении вновь легко пре​вращается в красный.
Двуазотная соль ртути, Hg(NO3)2, получается при рас​творении ртути в избытке азотной кислоты. При прибавлении к раствору Hg(NO3)2 винного спирта выпадает белый осадок гремучей ртути Hg(ONC)2, сильно взрывающий от удара; приме​няется для пистонов и запалов.
Сернистая ртуть, HgS, образует природную киноварь, веще​ство красного цвета. Искусственно сернистая ртуть получается или прямым соединением ртути и серы, или осаждением серо​водородом из растворов солей окиси ртути в виде черного аморфного осадка, который при накаливании без доступа воз​духа переходит в киноварь; под влиянием света красная кино​варь чернеет. Киноварь употребляется в качестве краски (например, при приготовлении сургуча).
Реакции на ион ртути. Для заменой ртути характерны: образование окисла черного цвета при действии едкой щелочи, образование белого нерас​творимого осадка хлористой ртути HgCl при действии НСl, образование йодистой ртути зеленоватобурого цвета при действии KJ и образование чер​ного осадка от аммиака.
У окисной ртути окисел желтоватооранжевого цвета; SnCl2 дает белый осадок HgCl, восстановляющийся при избытке реактива до металлической ртути; йодистый калий дает карминовокрасный осадок йодной ртути, раство​римый в избытке реактива; аммиак дает белый осадок (NH2HgNO3); сернистая ртуть (HgS) нерастворима в азотной кислоте. Ртуть из солей легко выте​сняется медью, цинком и прочими металлами. Соли ртути при накаливании с содой выделяют» свободную ртуть.
*Интересно заметить, что ядовитое действие сулемы увеличивается с увеличением ионизации, т. е. с увеличением концентрации иона Hg", который и является ядовитым.
*Цианистая ртуть, Hg(CN)2, получающаяся при растворении HgO в HCN, — не электролит, 

т. е. не диссоциирует на ионы, а потому и почти не ядовита.
Роданистая ртуть Hg(CNS)2 получается при действии KCNS на Hg(NO3)2. При зажигании Hg(CNS)2 дает очень объемистую массу, называемую «фарао​новы змеи».
*Название   сулемы  произведено   от  sublimire (возгоняться).
*Ртуть очищается или перегонкой, или вливанием ртути тонкой струей в высокий сосуд с серной кислотой или азотной кислотой и последующим промыванием водой и высушиванием: примеси сполна растворяются в кисло​тах, ртуть же проходит почти не растворяясь.
*При пропускании электрического тока сильного напряжения через очень разведенный раствор азотнокислой соли окиси ртути получается корич​невого цвета раствор, в котором содержится ртуть в коллоидальном состоянии.

*Применяющиеся в последнее время ртутно-дуговые кварцевые лампы дают светлый свет, очень богатый ультрафиолетовыми лучами. В медицине часто применяется лечение такими лучами кожных болезней.
*Кадмий назван  в честь греческого  полубога  Кадма,  основателя  Фив.
*Ртуть — Hydrargyrum (ΰδωp— вода и (((vpo(— серебро), т. е. «жидкое серебро». Русское слово ртуть — тюркского происхождения.
*Под именем купоросов разумеются вообще сернокислые соли общей формулы RSO4•7Н2O (где R может быть, кроме Zn, Fe (закись), СО, Ni и др.).
*Тонкий серый порошок, получающийся попутно при перегонке цинка, известен под именем цинковой пыли; последняя, кроме самого цинка содержит еще окись цинка. Цинковая пыль разлагает воду. Цинковая пыль С льняной олифой дает серую краску.
*Хлористый аммоний приливается для растворения гидрата окиси магния, который частью осаждается при приливании аммиака.
*Светом магния нередко пользуются для возбуждения химических ре​акций, например при фотографировании, или при опыте соединения хлора с водородом. Смесь 1 части порошкообразного магния с 2 частями бертоле​товой соли зажигается горящей спичкой и сгорает мгновенно — происходит вспышка. При прокаливании магния в ограниченном объеме воздуха, кроме окиси магния, образуется еще азотистый магний Mg3N2 — вещество желтовато-зеленого цвета. Присутствие последнего доказывается выделением аммиака при кипячении продукта горения Mg с водою:
Mg3N2+6Н2O=3Mg(OH)2+2NH3..

*Латинское — Magnesium; назван по своему окислу MgO, издавна назы​ваемому Magnesia alba (белая магнезия).

*Сюда же относится редкий металл бериллий (Вe) с ат. в. 9,02, дву​валентен; основность сравнительно слабая; растворы солей его имеют кислую реакцию; в природе входит в состав силиката берилла, представляющего двой​ную кремнекислую соль бериллия и алюминия [ВеО•Аl2O3•6SiO2]. Берилл, окрашенный окисью хрома в зеленый цвет, называется «изумрудом», или сма​рагдом. По положению в системе аналогичен литию в первой группе. В своих соединениях бериллий имеет сходство и с магнием и с алюминием. Окись бе​риллия амфотерна.
