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Общая характеристика группы

O – кислород.
Степени окисления: -2;-1; 0; +1; +2

S – сера. 
Степени окисления: -2, 0, +4, +6

Se – селен. 
Степени окисления: -2, 0, +4, +6

Te– теллур. 
Степени окисления: -2, 0, +4, +6

Po – полоний. 
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Общая характеристика группы

ns2   np4

↑↓ ↑ ↑
↑↓

↑ 
↑ ↑ ↑

↑↓

↑    ↑ 
↑ ↑ ↑

↑

-2

+4

+6

O

S

Se

Te

Po



Общая характеристика группы

Окислительно-восстановительные свойства

H2SeO4 + 6 HCl = Se + Cl2 + 4H2O
H2SeO3 + SO2 + H2O = Se + 2H2SO4



Общая характеристика группы

Кислотно-основные свойства

H2Э H2O H2S H2Se H2Te

pKa1 16 7 4 3

К-та H2SO4 H2SeO4 H6TeO6 - орто

Св-ва Сильная

pKa2= 1,9

Сильная

pKa2= 1,9

pKa1= 8, pKa2= 11,

pKa3 = 15

К-та H2SO3 H2SeO3 H2TeO3

Св-ва pKa1= 2 pKa1= 3 pKa1= 6

pKb= 11

H2TeO3 + 4HCl = TeCl4 + 3H2O



Распространенность в природе и 
изотопы

S (15 место по распространенности) >> Se >>> Te >>>>>>>> Po

32S – 95,02% 33S – 0,75% 34S – 4,21% 36S – 0,02 %;

74Se – 0,87% 76Se – 9,02% 77Se – 7,58%

78Se – 23,52% 80Se – 49,82% 82Se – 9,19%;

Te: 8 изотопов 120-126Te, 128Te (2,2×1024 лет), 130Te (7,9×1020 лет)
128Te – самый долгий период полураспада, в 160 триллионов раз больше 

возраста Вселенной.  

106-110Te – самые легкие α-излучатели

186-227Po (1/2 (209Po) = 125 лет)



Распространенность в природе

S – самородная сера
(вулканы)

FeS2 – Пирит 
(железный колчедан)

ZnS – сфалерит
(цинковая обманка)

ZnS – вюрцит
СuFeS2 – Халькопирит 

(медный колчедан)
СuS – Ковелин

Содержание в земной коре 0,05% по массе (500 г/тонну), 15 место 



Распространенность в природе



Распространенность в природе

Se – искусственный    ↑
Природный (редко)   ↓

Bi2(Se, S)3 – гуанахуатит ,PbSe – клаусталит

37 минералов

FeSe – ашавалит
HgSe – eтиманнит,
CoSe2 – хастит,
PbBi2(S, Se)3 – платинит

Содержание в земной коре 600 мг/тонну (6⋅10−5 %),  63 место



Распространенность в природе

Te – искусственный    ↑
Природный (редко)   ↓

AuTe2 – калаверит

PbTe – алтаит

~ 100 минералов

AgAuTe4 – сильванит

Ag2Te – гессит

Содержание в земной коре 10 мг/тонну (1⋅10−6 %),  72 место



Филология и история

Халькоге́ны (от греч. «халкос (χαλκος)» — медь, руда и «генос (γενος)» —

рождающий)

Сера («сѣра» — «сера, смола», вообще «горючее вещество, жир»/

Sulfur - индоевроп. «swelp» — «гореть»)

Селен (Selenium, от греч. «селенум ( σελήνη)»  – Луна, спутник теллура)

Теллур (Tellurium, от лат. «теллурис (telluris)» – Земля)

Полоний (Polonium , от лат. «Polonia» – Польша)



На разных языках:
что-то мерзопакостное, горючие и вонючее

Cirа (санскрит) – желтый
Cera (санскрит) - воск
сера → серый (непонятный цвет)
Жупел (др.рус.)  - горючий, дурнопахнущий
Schwefel (нем.) – спать, убивать…

Филология и история

Гомер



Филология и история

1817 г. – Йёнс Якоб Берцелиус (Швеция)

"Я исследовал в сотружестве с Готлибом Ганом метод, который 
применяют для производства серной кислоты в Грипсхольме. Мы 
обнаружили в серной кислоте осадок, частью красный, частью 
светло-коричневый. Этот осадок, опробованный с помощью 
паяльной трубки, издавал слабый редечный запах и образовывал 
свинцовый королек. Согласно Клапроту, такой запах служит 
указанием на присутствие теллура. …
… Приняв намерение отделить теллур, я не смог, однако, 
открыть в осадке никакого теллура. Тогда я собрал все, что 
образовалось при получении серной кислоты путем сжигания 
фалюнской серы за несколько месяцев, и подверг полученный в 
большом количестве осадок обстоятельному исследованию. Я 
нашел, что масса (т.е. осадок) содержит до сих пор неизвестный 
металл, очень похожий по своим свойствам на теллур. В 
соответствии с этой аналогией я назвал новое тело селеном 
(Selenium) от греч. - луна, так как теллур назван по имени Tellus
(Теллус) - нашей планеты".



Филология и история

1782 г. – Франц Йозеф Мюллер фон Райхенштайн (Австрия)

Найден в золотоносных приисках 
Трансильвании

Aurum paradoxicum, Aurum album, Aurum 
problematicum

1798 г. – Мартин Генрих Клапрот (Германия)

Торберн Улаф Бергман (Швеция) (1735 – 1784)

1786 – Пауль Китайбель (Австрия)
Bi3Te2 (верлит) → Te

→ Te

В январе 1798 г. он выступил с сообщением перед Берлинской 
академией наук об открытии им в трансильванском "белом золоте" 
особого металла, который получен "от матери земли" и назван поэтому 
теллуром (Tellur) от слова tellus - земля (планета).



Филология и история

18 июля 1898 г. – Пьер Кюри и Мария 

Склодовская-Кюри (Франция)

Обнаружен в урановой смоляной руде (настуран)

UO2 - U3O8

Ряд актинияРяд радия Ряд тория
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Характеристика элемента

СЕРА:

Тпл. = 112,9 оС (386 К)

Ткип. = 444, 7оС (717,8 К)

ρ (г/см3) = 2,07

↑↓ ↑ ↑
↑↓

3s2   3p4



Характеристика элемента

Степени окисления       

+6 +4 0 -2  

Х

Стабильная ст. окисления: +6

Окислительно-восстановительные свойства

Восстановитель

Серная кислота – окислитель только в концентрированном виде!

pH = 0

pH = 14



Химия элементов

Степени окисления       

+6 +4 0 -2  

Кислотно-основные свойства

кислотные свойства

H2S Кa1 =  1×10 -7 Кa2 ≈ 1×10 -13

“H2SO3” Кa1 =  1,5×10 -2 Кa2 ≈ 1,2×10 -6

H2SO4 Кa1 ≈  10 3 Кa2 = 1,2×10 -2



Простое вещество

СЕРА:

S – ромбическая (S8), моноклинная (S8), в расплаве спирали Sx, в парах S=S

S6

S12

S8

пластическая

Растворимость: 
Вода (-)
Органические растворители (+) 
сероуглерод (+)

Аллотропия
Полиморфизм
Катенация



Простое вещество

Получение.
В промышленности:

1. Из месторождений горячим водяным паром (150 оС) под 
давлением.

2. Из природных источников H2S:

В лаборатории: 

1. Na2SO3 + 2Na2S + 3H2SO4 = 3Na2SO4 + S↓+ 3H2O
2. Товарный реактив

O2

H2S

H2S SO2

S



Простое вещество

Химические свойства

• Восстановительные
S + О2 = SО2

Также:
S + 4NaOH + 3O2 = 2Na2SO4 + 2H2O 
(в расплаве щелочи)

• Окислительные
3S + 2Al = Al2S3

• Диспропорционирование
3S + 6NaOH = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O (кипячение)

3S + 6OH- = 2S2- + SO3
2- +3H2O 

E0 = + 0,13B



Простое вещество

Реакции с кислотами

• Неокислителями:

S + HCl = нет реакции!

• Окислителями
S + 6HNO3 конц = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O



Соединения с водородом

Сероводород представляет собой бесцветный и
весьма ядовитый газ, уже 1 часть которого на 100 000
частей воздуха обнаруживается по его характерному запаху
(тухлых яиц).

Один объём воды растворяет в обычных условиях
около 3 объемов сероводорода (с образованием
приблизительно 0,1 М раствора (сероводородной воды).
При нагревании растворимость понижается.

Молекула Н2S имеет структуру 

равнобедренного треугольника 

с атомом серы в центре 

[угол HSH = 92°]. 

H2S



Соединения с водородом

Получение в промышленности:

H2 + S = H2S (300oC),

В лаборатории: 

Al2S3 тв +6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S

FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S ↑ 

Горение: 
2H2S + O2 недостаток = 2S + 2H2O
2H2S + 3O2 избыток = 2SO2 + 2H2O



Соединения с водородом

Окисление в водных растворах до S или до SO4
2-

pH = 0

pH = 14

1) до S: MnO4-, Cr2O7
2-, Fe3+

2) до SO4
2-: HNO3 конц, PbO2, BiO3

3-, FeO4
2-



Сульфиды

Растворимые: K2S, Na2S, Al2S3, Cr2S3

Полный гидролиз:

K2S + H2O = 2KOH + H2S↑

Al2S3 тв +6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S ↑

Растворы сульфидов – щелочная среда

Нерастворимые (как правило, переходные металлы): 

Вскрытие кислотами: 

FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S ↑ (KL = 10-18)

Окисление (обжиг) :

HgS + O2 = Hg + SO2 (KL = 4×10-53)

NiS + O2 = NiO + SO2 (KL = 2× 10-28)

Нерастворимые сульфиды часто окрашены:

CdS желтый, Sb2S3 оранжевый, PbS черный



Полисульфиды и сульфаны

Полисульфиды
Получение:

2Na + S = Na2S (в ж. NH3)
2Na + xS = Na2Sx

2NaOH изб +H2S = Na2S + 2H2O
Na2Sконц +(x-1)S = Na2Sx

Диссоциация:
Na2Sx = 2Na+ + Sx

2- Пирит FeS2



Полисульфиды и сульфаны

Сульфаны

Na2Sx + 2HCl = H2Sx (получение)

H2Sx - известны только для серы,
Х=2-6 выделены, Х=6-9 в смесях.

Более сильные кислоты, чем H2S

H2S2: pKa1 = 4; H2О2: pKa1 = 12

H2S: pKa1 = 7;     H2О: pKa1 = 16



Сера в степени окисления +4

SO2

Tкип= -10oC, хорошо растворим в воде (10%)

Получение.

В промышленности – обжиг сульфидов: 

ZnS + 3/2O2 = ZnO + SO2

4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2 (90% производства)

В лаборатории:

Na2SO3 + 2HCl = 2NaCl + SO2 + H2O

Cu + 2H2SO4 конц = CuSO4 + SO2 + 2H2O



Сера в степени окисления +4

SO2
Равновесия в воде:

SO2 газ + xH2O = SO2
.xH2O K 1, SO2

.7H2O 
(клатрат)

SO2
.xH2O = H2SO3 + (x-1)H2O K<<1

pKa1 = 2; pKa2 = 6, не получена в индивид. виде

Два изомера в разбавленных растворах:

[H−OSO2]- ↔ [H−SO3]-



Сера в степени окисления +4

SO3
2-

Взаимодействие SO2 со щелочью:
2NaOH + SO2 = Na2SO3 + H2O сульфит
NaOH + SO2 = NaHSO3 гидросульфит, существует только в 
растворе

Гидролиз сульфитов(pH >7):
SO3

2- + H2O = HSO3
- + OH- Kh ≈ 10-8

Гидролиз гидросульфитов(pH <7):
HSO3

- + H2O = H2SO3 + ОН- Kh ≈ 10-12

HSO3
- = SO3

2- + H+ Ka2 ≈ 10-6

При упаривании раствора получают
2NaHSO3 = Na2S2O5 + H2O пиросульфит, дисульфит

Кислоты H2SO3 и  H2S2O5 не получены в чистом виде



Сера в степени окисления +4

Кислородные соединения S(IV)

Диспропорционирование

4SO3
2- = S2- + 3SO4

2- (при нагревании, 900oC)

Восстановление (конпропорционирование)

SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O

Окисление (S+4 →  S+6) 

SO2 + 1/2O2 = SO3 (для синтеза H2SO4) 
Na2SO3 + 1/2O2 = Na2SO4 (медленно)

SO2 + ОКИСЛИТЕЛЬ + H+ = SO4
2-

(MnO4
-, Cr2O7

-, ClO3
-, Cl2, Br2, I2, H2O2)

Na2SO3+I2+H2O→Na2SO4+2HI.



Сера в степени окисления +6

Оксид серы (VI)

SO2 + 1/2O2 = SO3 + Q (V2O5, Pt, Cr2O3, Fe2O3)

Газ, Ткип = 45о С
в жидкости

твердый Тпл = 16,9о C

H2SO4 + P2O5 = SO3 + 2HPO3



Сера в степени окисления +6

Кислородные соединения серы(VI)

Взаимодействие с водой:

SO3 + H2O = H2SO4 (бурная р-ция)

xSO3 + H2SO4 = xSO3
.H2SO4 (олеум)

H2S2O7 дисерная (пиросерная) кислота

Известны трисерная, тетрасерная кислоты.

2NaHSO4 тв= Na2S2O7 + H2O (при Т)

H2SO4 – Тпл = 10оС; сильная кислота в воде; 
дегидратирующие свойства, соли - сульфаты



Сера в степени окисления +6

Серная кислота H2SO4

Конц. кислота – ОКИСЛИТЕЛЬ, 

обычно восстанавливается до SO2

2H2SO4 + C = CO2 + 2SO2 + 2H2O

Окисляет H2S, HBr, HI, но не HCl

2NaBr(тв.) + 2H2SO4 (конц.) =  Na2SO4 + Br2 + SO2 +2H2O

8NaI(тв.) + 5H2SO4 (конц.) = 4Na2SO4 + 4I2 + H2S +4H2O



Сера в степени окисления +6

Серная кислота H2SO4

Отношение серной кислоты к металлам:

E0(Mn+/M0) Разб. Конц.

E0<0 H2 H2S (≈до Mg)

S (≈до Pb)

E0>0 нет SO2

Au, Pt нет нет

Пассивация!!!

НО!!!

2Fe + 4H2SO4 = Fe2(SO4)3 +S + 4H2O

При нагревании



Сера в степени окисления +6

Пероксокислоты

Получение:

Электролиз 50% H2SO4:

Анод : 2HSO4
- -2e  = H2S2O8

H2S2O8 + H2O = H2SO4 + H2SO5 (быстро)

H2SO5 + H2O = H2SO4 + H2O2 (медленно)

H2O2 + HOSO2Cl = H2SO5 + HCl

H2S2O8 – пероксодисерная кислота

H2SO5 – пероксосерная кислота (к-та Карро)

Соли: K2S2O8 «персульфат калия», соли кислоты Карро
неустойчивы.

H2SO5 –
одноосновная 
кислота

хлорсульфоновая

кислота



Сера в степени окисления +6

Пероксокислоты

E0(S2O8
2-/2SO4

2-) = +2,01В 
(сильный окислитель)

5S2O8
2- + 2Mn2+ + 8H2O = 10SO4

2- + 2MnO4
- + 16H+

3S2O8
2- + 2Cr3+ + 7H2O = 6SO4

2- + Cr2O7
2- + 14H+

(реакции идут медленно, ускоряются Ag+)



Соединения со связью S-S

Тиосерная кислота

H2S2O3 – достаточно сильная (Ka1 =2,5.10-1, Ka2 = 1,9.10-2)

Na2S2O3
.5H2O - тиосульфат, не гидролизуется

В водном растворе кислота не существует:

Na2S2O3 + 2HCl = SO2 + S + H2O + 2NaCl (в воде)

Na2S2O3 + 2CO2 + H2O = SO2 + S + 2NaHCO3 (долгое стояние в 
растворе)

ПОЛУЧЕНИЕ:

SO3 газ + H2S газ = H2S2O3 (в эфире)

Na2SO3 + S = Na2S2O3 Длительное кипячение в воде



K2SO3 + I2 + H2O = K2SO4 + 2HI

Соединения со связью S-S

Тиосульфаты

Мягкий и удобный восстановитель

S2O3
2- + 4Cl2 изб +5H2O = 2SO4

2- + 8Cl- +10H+

S2O3
2- + Br2 +H2O = S + SO4

2- +2Br- + 2H+

2S2O3
2- + I2 = S4O6

2- + 2I- ИОДОМЕТРИЯ!

Иод-крахмальный комплекс До и после титрования иода тиосульфатом

Прямое титрование Обратное титрование

2KI + H2O2 = 2KOH + I2

2Na2S2O3 + I2 = Na2S4O6 + 2NaI



Соединения со связью S-S

Тиосульфаты

Антидот

цианиды:

S2O3
2- + CN- = SCN- + SO3

2-

(окислитель)

Комплексообразователь:

AgBr↓ + 2S2O3
2- = [Ag(S2O3)2]3- + Br-

Донорный атом S
используется в фотографии



Соединения со связью S-S

Политионовые кислоты

H2SxO6 – только в растворах

H2SxO6 = H2SO4 + SO2 + (x-2)S (разложение)

Na2SxO6 – политионаты (x = 3, 4, 5, 6)

Получение:

SO2 + H2S+H2O = H2SxO6

Жидкость Вакенродера

2S2O3
2- + I2 = S4O6

2- + 2I- ИОДОМЕТРИЯ!
Тетратионат - ион



Галогениды серы

SO2 + X2 + C = SX4 + CO (нагрев)

S + F2 = SF4 или SF6

SF4 + 2H2O = SO2 + 4HF

SF6 очень инертен

2S + Cl2 = S2Cl2 (избыток серы)

S + Cl2 = SCl2 (избыток хлора)

Гидролиз протекает очень сложно



Оксогалогениды

Хлорид тионила

SO2 + PCl5 = SOCl2 + PОCl3
SO3 + SCl2 = SOCl2 + SO2

SOCl2 + H2O = 2HCl + SO2

Хлорид сульфурила

SO2 + Cl2 = SO2Cl2 (катализатор актив. C)

SO2Cl2 + 2H2O = H2SO4 + 2HCl

Хлорсульфоновая кислота

SO3 + HCl = HOSO2Cl

HOSO2Cl + H2O = H2SO4 + HCl



Основные превращения в химии серы



Применение

Вулканизация каучука

Инсектициды, гербициды

Фотография (AgBr)

~ 50%  - H2SO4

Химическая промышленность:
•Удобрения
•Соли и кислоты
•Волокна
•Красители
•Пром. Орг. Синтез
•…

Обработка руд



Биологическая роль, медицина

Фунгицид, лекарство
•Дерматология
•Отравления ионами тяж. металлов

Амнокислоты
Витамины
Ферменты

Третичная структура белка

Science, 2008, 322, 587-590

Препараты для лечения 
гипертонии, инфаркта 
миокарда и инсульта, 
эректильной дисфункции.





Характеристика элемента

Селен:

Тпл. = 216,8 оС (490 К)

Ткип. = 684,9оС (958,1 К)

ρ (г/см3) = 4,79

↑↓ ↑ ↑
↑↓

ns2   np4

Теллур:

Тпл. = 454,6 оС (727,7 К)

Ткип. = 990оС (1263 К)

ρ (г/см3) = 6,24



Общая характеристика группы

Окислительно-восстановительные свойства

H2SeO4 + 6 HCl = Se + Cl2 + 4H2O

H2SeO3 + SO2 + H2O = Se + 2H2SO4



Характеристика элемента

Степени окисления       

+6 +4 0 -2  

Х

Стабильная ст. окисления: 0

Окислительно-восстановительные свойства

Red.

pH = 0

pH = 14

Ox.



Химия элементов

Степени окисления       

+6 +4 0 -2  

Кислотно-основные свойства

кислотные свойства

Se Te

H2Э Кa1 ≈  10 -4 Кa1 ≈ 1×10 -3

“H2ЭO3” Кa1 ≈  10 -3 Кa1 ≈ 10 -6

“H2ЭO4” Кa1 ≈  10 3 Кa1 ≈ 10 -8

Se

К-та TeК-таАмф



Селен:

Аллотропия
α-Se, 
β-Se, 
γ-Se (серый, устойчивый)

Se8 (неустойчив)

Теллур:

Простые вещества



Химические свойства

• Диспропорционирование

3Э+ 6NaOH = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O
E0 < 0

• Восстановительные

Se +О2 = SeО2

Se + 4NaOH + 3O2 = 2Na2SeO4 + 2H2O (расплав щелочи)

Также  и Te

• Окислительные

3Э + 2Al = Al2Э3 

Простые вещества



Простые вещества

Реакции с кислотами

• Неокислителями:

S + HCl = нет реакции! (аналогично с S)

• Окислителями
S + 6HNO3 конц = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O

Se + 4HNO3 конц = H2SeO3 + 4NO2 ↑+ H2O
Te + 4HNO3 разб. = H2TeO3 + 4NO2 ↑+ H2O

5Te + 6НСlO3 + 12H2O = 5H6TeO6 + 3Cl2 ↑



Соединения в степени окисления «-2»

Получение :

3Э + 2Al = Al2Э3 

Al2Э3 тв +6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2Э

H2S H2Se H2Te H2Po

Горение (Se, Te): 
2H2Э + O2 недостаток = 2Э + 2H2O
2H2Э + 3O2 избыток = 2ЭO2 + 2H2O

Устойчивость падает



Соединения в степени окисления «+4»

Получение:

Э + О2 = ЭО2

2H2Э + 3O2 избыток = 2ЭO2 + 2H2O

Э + 4HNO3 конц = H2ЭO3 + 4NO2 ↑+ H2O

Свойства:

SeO2 + H2O = H2SeO3

TeO2 плохо растворяется в воде, но:

1. TeO2 + 2NaOH = Na2TeO3 + H2O

2. Na2TeO3 + 2HCl = 2NaCl + H2TeO3 (TeO2
.xH2O)

TeO2 амфотерен:

TeO2 + 4HCl = TeCl4 + 2H2O



Окислительные свойства:

Кислородные соедиенения Se+4 более сильные 

окислители, чем Te+4 или S+4

H2SeO3 + 2SO2 + H2O = Se + 2H2SO4

Na2TeO3 + 2HCl + 2SO2 + H2O = Te + 2NaCl + 2H2SO4

Соединения в степени окисления «+4»



Соединения в степени окисления «+6»

SeO3 – (SeO3)4, хорошо растворим в воде

H2SeO4 –сильная, pKa1 = -3; pKa2 = 1,9;

TeO3 – разлагается при нагревании, не растворим в воде

H6TeO6 – слабая кислота

Но:

TeO3 + NaOH = Na6TeO6 (сплавление) 

Na6TeO6 + H2O = Na2H4TeO6 (гидролиз на воздухе) 

Разложение:

SeO3 = SeO2 + O2 (185oC)



Соединения в степени окисления «+6»

Получение:

Se + 4NaOH + 3O2 = 2Na2SeO4 + 2H2O 

(расплав щелочи, Te – аналогично)

H2SeO3 + H2O2 (30%) = H2SeO4 + H2O

5Te + 6НСlO3 + 12H2O = 5H6TeO6 + 3Cl2 ↑

или окисление TeO2
.xH2O (MnO4

2- , MnO2, Cl2 в щелочной 
среде)

Оксиды:

H2SeO4 + P2O5 = HPO3 + SeO3

H6TeO6 = TeO3 + 3H2O (350oC)



Соединения в степени окисления «+6»

Сильные окислители

H2SeO4 + 6 HCl = Se + Cl2 ↑ + 4H2O (охлаждение)

H6TeO6 + 2HCl = H2TeO3 + H2O + Cl2↑ (нагревание)

H6TeO6 + 3SO2 = Te + 3H2SO4

6H2SeO4 + 2Au= Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O



Галогениды

Se Se2F2, SeF2, SeF4, 
SeF6

Se2Cl2, SeCl2, 
SeCl4

Se2Br2, 
SeBr2, 
SeBr4

Te TeF4, TeF6 TeCl4 TeBr

TeBr2, 
TeBr4

Te2I,

TeI, 
TeI4

Низшие галогениды:

2Э + Cl2 = Э2Cl2 (недостаток хлора)

Э + Cl2 = ЭCl2 (избыток хлора)

Тетрагалогениды

ЭO2 + X2 + C = ЭX4 + CO (нагрев)

Гидролиз:

ЭF4 + 2H2O = ЭO2 + 4HF



Применение

Полупроводники

74Se – плазменный лазер

75Se – источник гамма-излучения

Окрашивание стекла (красный цвет, рубин)

SeO2 - Холодное воронение металлов



Биологическая роль, медицина

Спортивное питание

БАД :

• Антиоксидант

•Противораковое средство

•Антигистамин

•Стимуляция иммунной системы, сердца и т.п.

Антишоковая терапия



Применение

Сплавы

Pb/Te cплав (0.05%)

Детекторы рентгеновского и гамма-излучения
Полупроводники

Вулканизация каучука
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Биологическая роль не выяснена



Применение

Нейтронный источник

210Po

Автономный отопитель

1см3 = 1320 ВтВодородная бомба
(снижение критической массы)
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Летальная доза 210Po  — 0,6—2 мкг при попадании изотопа через лёгкие, 
6—18 мкг при попадании в организм через пищеварительный тракт.

Александр Литвиненко, 
2006


