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Общая характеристика группы

F – фтор.
Степени окисления: -1; 0

Cl – хлор. 
Степени окисления: -1, 0, +1, +3, +5, +7

Br – бром. 
Степени окисления: -1, 0, +1, +5, +7

I – иод. 
Степени окисления: -1, 0, +1, +5, +7

At – астат. 
Степени окисления: -1, 0, +1, +5

0,64 3,98

R , Å Полинг

3,16

2,96

2,66

2,20

0,99

1,14

1,33

1,45



↑↓↑↓ ↑
↑↓

Электронная конфигурация

ns2   np5

↑
↑↓ ↑ ↑

↑↓

↑    ↑ 
↑ ↑ ↑

↑↓

↑    ↑    ↑ 
↑ ↑ ↑

↑

-1: F, Cl, Br, I, At

+1:    Cl, Br, I, At

+3 

+5 

+7 

Hal 
(кроме F)



Электроотрицательность

3,98 3,16 2,96 2,66 2,20

Металлы <  (H) = 2,20 < Неметаллы



Химия элементов

Характеристика элемента

Степени окисления       

+7 +5 +3 +1 0 -1  

Х

Стабильная ст. окисления: -1

Окислительно-восстановительные свойства

окислитель

окислитель

F Cl Br I

E○(I2/I-) = 0,54 BE○(Br2/Br-) = 1,09 BE○(Cl2/Cl-) = 1,36 BE○(F2/F-) = 2,87 B



Химия элементов

Характеристика элемента

Степени окисления       

+7 +5 +3 +1 0 -1  

Кислотно-основные свойства

кислотные свойства

HXO4 HXO3 HXO2 HXO HX

Кa (HCl)    ≈  10 10

Кa (HClO) =  3.0 × 10-8

Кa (HClO2) = 1.1 × 10-2

Кa (HClO3) ≈ 10 

Кa (HClO4) ≈ 10 10



ИЗОТОПНЫЙ СОСТАВ:

19F – 100 %;

35Cl – 75,4% 37Cl – 24,6 %;

79Br – 50,52% 81Br – 49,48%;

127I – 100 %

Радиактивные изотопы (τ1/2):

36Cl (3.1×105 лет), 77Br (57 ч), 82Br (35.,3 ч), 129I (1.6×107 лет), 131I (8.1 сут), 210At (8.1ч)*

* 202 - 219At 

Распространенность в природе и 
изотопы

F Cl Br  I  At (1/2 (210At) = 8,1 часа)

Онкология

- 131 131

52 53Te I131I

123I, 124I, 125I



Распространенность в природе

CaF2 – плавиковый шпат (флюорит) Ca5(PO4)3F – фторапатит

Na3[AlF6] – криолит

Содержание в земной коре — 270 г/т (0,027%), 19 место



Распространенность в природе

NaCl – галит KCl·MgCl2·6H2O – карналлит

KCl·NaCl – сильвинит

Содержание в земной коре — 450 г/т (0,045%), 16 место



Распространенность в природе

4AgI·CuI - майерсит Ca(IO3)2 - лаутаритAgI - иодаргерит

AgBr - бромаргеритKMgBr3·6H2O - бромкарналит

Br: Содержание в земной коре — 1,6 г/т (1,6×10-4 %), 57 место
I: Содержание в земной коре — 0,5 г/т (5×10-5 %), 64 место



Распространенность в природе

NaIO3 – примесь в месторождениях нитратов

NaBr, NaI – морские водоросли и природные воды,



Филология и история

Галогены (от греч. ἁλός — «соль» и γένος — «рождение, происхождение»)

Фтор (от греч. «фторос (φθόρος)» – гибель, разрушение)

Хлор (от греч. «хлорос (χλωρός)» – желто-зеленый)

Бром (от греч. «бромос (βρῶμος)» – зловонный)

Иод (от греч. «иодэс (ἰώδης)» – фиолетовый)

Астат (от греч. «астатос (ἄστατος)» – неустойчивый)



Филология и история

1771 г. – Карл Шееле (Швеция) 

впервые идентифицировал HF

1809 г. – Гей-Люссак (Франция) впервые получил HF

1810 г. – Фтор был предсказан как один из атомов в HF

(Ампер (Франция) и Дэви (Англия))

«Фторос (φθόρος)» – разрушение, 

гибель, мор, чума и т. д.

Флюорин (Fluorine)



Филология и история

1886 г. – Анри Муассан (Франция) впервые получил F2

МУАССАН (Moissan), Анри
28 сентября 1852 г. – 20 февраля 1907 г.

U-образная трубка для электролиза

фтористоводородной кислоты при -55oС (охлаждаемая

жидким хлористым метилом) из платины с пробками

из плавикового шпата.

«Фтор отнял у меня 10 лет жизни». 

В русской литературе начала XIX в. фтор именовался по-разному: 
основание плавиковой кислоты, флуорин, плавиковость, флюор, флуор, 
плавик, плавикотвор. Гесс с 1831 г. ввел в употребление название фтор.

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Henri_Moissan.jpg
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Henri_Moissan.jpg


Филология и история

Нобелевская премия по химии (1906 г.)

" за большой объем проделанных им 
исследований, за получение элемента фтора и 
введение в лабораторную и промышленную 
практику электрической печи, названной его 

именем ".

Нобелевский диплом Муассана



Филология и история

Cl2 - открыт в 1774 г. (Карл Шееле, Швеция)

HCl – упоминается в 1595 ("Aлхимия" Либавиус)

Иоган Рудольф Глаубер
(1604 – 1670)

NaCl + H2SO4 = NaHSO4 + HCl ↑

MnO2 + 4 HCl = MnCl2 + Cl2↑ + 2H2O

дефлогистированная соляная (Dephlogistierte Salzsaure) или муриевая
кислота (muria - рассол, соленая вода)

Хлорин (Сlorine)Гемфри Дэви (Англия)

1812 г. - Гей-Люссак  - "хлор"  (Принято кроме Англии и США)

1811 г. - Швейгер - галоген, т. е. солеобразователь, солетвор.



Филология и история

Br2 – открыт в 1825 г., 
Левиг (Германия) или  Ж. Балар (Франция) в 1826 г.  

Карл Якоб Левиг
1803 – 1890
(Германия)

2Br - + Cl2 = Br2 + 2 Cl -

Антуан Жером
Балар

1802 – 1876
(Франция)

Мурид (от лат. muria - рассол)Бром

«Не Балар открыл бром, а бром открыл Балара» 
Ш. Жерар



Филология и история

I2 – открыт в 1811 г., Берна́р Куртуа́ (Франция) 

– фабрикант (производство мыла и соды/селитры);

название дал Гей-Люссак в 1813 г

8I - + 8H+ + SO4
2- = 4I2 + S2- + 4H2O

ИОД ЙОД



Филология и история

At (франц. Astate, англ. Astatine, нем. Astat) 

(эка-иод (Eka-Iodum))

открыт в 1940 г. Д. Корсон, К. Мак-Кензи и Э. Сегре (США); 

получен в циклотроне по ядерной реакции при 

бомбардировке Bi мишени -частицами

nAtHeBi 1
0

211
85

4
2

209
83 2



Простые вещества

ФТОР: желтый газ (при ст.у.) с резким запахом в малых 
концентрациях запах напоминает одновременно озон и хлор, 
очень агрессивен и ядовит. 

Тпл. = 219,7оС (53,53 К)

Ткип. = 188,12 оС (85,03 К)

ρ (г/см3) = 1,696  10-3

↑↓↑↓ ↑
↑↓

2s2   2p5



Простые вещества

CaF2(тв) + H2SO4(конц)   CaSO4 + 2HF

tпл. (KF) = 857оС;     tпл. (KF.nHF)  100оС)

nHF + KOH  KF.nHF

Электролиз расплава кислой соли:

KF.2HF H2(катод) +  F2(анод) + KF

для изготовления электролизера используют:

Ni и сплав Ni + Mo (монель), политетрафторэтилен

Еще один метод (менее распространен):

Термолиз K2[NiF6] при 540-560оС (ИНХ СО РАН, 1976г.)

K2[NiF6] K2[NiF4] + F2

Получение.
В промышленности и в лаборатории:

эл. ток

t o



Простые вещества

ХЛОР : ядовитый газ желтовато-зелёного цвета, тяжелее 
воздуха, с резким запахом и сладковатым, 
«металлическим» вкусом.

Тпл. = 100,95оС (172.2 К)

Ткип. = 34,55 оС (238.6 К)

ρ (г/см3) = 3,21  10-3

↑↓↑↓ ↑
↑↓

3s2   3p5



Простые вещества

1) Электролиз расплава: NaClрасплав Na(катод) + ½ Cl2 (анод)

2) Электролиз раствора:

2NaCl + 2H2O H2(катод) + 2NaOH(катод) + Cl2(анод)

Катод: 2H2O + 2ē  H2 + 2OH-

Анод:  2Cl- - 2ē  Cl2

Анод покрывают RuO2, чтобы не шло 

окисление воды

эл. ток

эл. ток

Получение.
В промышленности :



Простые вещества

Получение.
В лаборатории:

Взаимодействие конц. HCl с различными окислителями:

KMnO4, K2Cr2O7 (при tº) , MnO2 (при tº), KClO3, PbO2

2KMnO4 + 16HCl  2KCl + 2MnCl2 + 5Cl2 + 8H2O

KClO3   +   6HCl  KCl + 3Cl2 + 3H2O



Простые вещества

БРОМ: тяжёлая едкая жидкость красно-бурого цвета с 
сильным неприятным «тяжёлым» запахом, 
отдалённо напоминающим запах 
одновременно иода и хлора. Летуч, ядовит.

Тпл. = 7,25оС (265,9 К)

Ткип. = 58,6оС (331,9 К)

ρ (г/см3) = 3,10

↑↓↑↓ ↑
↑↓

4s2   4p5



Простые вещества

Получение.
В промышленности :

хлорирование рассолов, содержащих Br-

(морская вода и вода некоторых озер)

2Br  +  Cl2  2Cl + Br2

pH ~ 3,5

t кипения = 59 оС (отгоняют потоком воздуха)

В лаборатории (редко):

MnO2 + 2Br  + 4H+  Mn2+ +2H2O  +Br2



Простые вещества

ИОД: кристаллы чёрно-серого цвета с фиолетовым
металлическим блеском, легко образует фиолетовые пары,
обладающие резким запахом. Элементарный
иод высокотоксичен.

↑↓↑↓ ↑
↑↓

5s2   5p5

Тпл. = 113,5оС (386,65 К)

Ткип. = 184,35оС (457,5 К)

ρ (г/см3) = 4,93

Слабо растворяется в воде (0,28 г/л)



Простые вещества

Получение.
В промышленности :

хлорирование растворов, содержащих I-

2I- +  Cl2 = I2 + 2Cl-

Избыток Cl2:
I2 + 5 Cl2 + 6H2O = 2 HIO3 + 10HCl

Иодаты осторожно восстанавливают:
2IO3

- + 5SO2 + 4H2O = I2 + 5SO4
2- +8H+

Но!!!    I2 + SO2 + 2H2O = 2I- + SO4
2- +4H+

В лаборатории (редко):

MnO2 + 2I- + 4H+ = Mn2+ +2H2O + I2
(I2 возгоняют)



Простые вещества

окислитель

F Cl Br I

Увеличение окислительных свойств

Взаимодействие с металлами:

2Fe + 3Cl2 2FeCl3

Fe + I2 FeI2

Взаимодействие с неметаллами:

2P + 3Cl2 недостаток 2PCl3

2P + 5Cl2 избыток 2PCl5


t


t


t


t



Простые вещества

Взаимодействие с водой и растворами щелочей:

Особенности фтора:

2F2 + 2H2O  4HF + O2 (+ получается O3 , H2O2)

2F2 (газ) + 2NaOH (1 % р-р)  OF2 + 2NaF + H2O

OF2 – бесцветный газ, устойчив, сильный окислитель, но более слабый, чем

F2 (не реагирует со стеклом).

НО!!! F2 + O2 – нет реакции при температурах 100-1000оС

Ещё одно НО!!!! F2(ж) + O2 (ж) = O2F2 (фотолиз)

Дифторид дикислорода O2F2 – газ, разлагается выше   -100оС.
Pu(тв) + 3O2F2(г) = PuF6 (г) + 3O2 (г)



Простые вещества

Взаимодействие X2 (X = Cl, Br, I) с водой:

Физическое растворение

При низких температурах можно выделить гидрат Cl2
.7,3H2O.

Суммарная растворимость (с учетом всех форм) при 20оС.

Cl2 – 0,73%; Br2 – 3,6%; I2 – 0,03%

Увеличение растворимости:
KI + I2 = KI3



Простые вещества

Взаимодействие X2 (X = Cl, Br, I) с водой:

Кислая среда: X2 + H2O = H+ + X- + HOX

Реакция диспропорционирования обратима.

Cl Br I

К 4.10-4 7.10-9 2.10-13

В щелочной среде равновесие сдвинуто вправо

Щелочная среда: X2 + 2OH- = X- + OX- + H2O

Cl Br I

К 7.5.1015 2.108 30 



Простые вещества

Взаимодействие X2 (X = Cl, Br, I) с водой:

ДАЛЕЕ:
диспропорционирование гипогалогенид- ионов

3OX- = 2X- + XO3
-

K 1015, НО для X = Cl, Br реакция кинетически затруднена и 
идет только при нагревании

70 С (X = Cl) 50 С (X = Br) 20 С (X = I)



Простые вещества

Взаимодействие X2 (X = Cl, Br, I) с водой:

X2

Физическое растворение

XO-X-

XO3
-X-

X2

Физическое растворение

XO-X-

XO3
-X-

t ○C

Щелочная среда Кислая среда



Простые вещества

Применение реакции Cl2 с растворами щелочей
в промышленности:

«Жавелева» вода

Cl2 + 2NaOH = NaCl + NaClO + H2O
Отбеливание тканей, бумаги

Хлорная (белильная) известь (хлорка)

2Ca(OH)2 + 2Cl2 CaCl2 + Ca(ClO)2 + 2H2O

«хлорка»:   CaCl2  Ca(ClO)2  Ca2O2Cl4  CaOCl2

CaCl(OCl) + CO2 +H2O = CaCO3 + HCl + HClO
HCl + HClO = Cl2 +H2O

0 oС



Галогеноводороды

В газовой фазе: H+X- (полярная ковалентная связь)

Дипольный момент:   HF  HCl  HBr  HI

(Д) 1.91    1.04    0.79   0.38

В водных растворах:

HF – слабая (Ka = 7,2.10-5)

HCl , HBr, и  HI (сильные кислоты)

Нивелирующее влияние воды на кислотные свойства.

Степень диссоциации α в 0,1М растворе (18оС):

HF (10%), HCl (92,6%), HBr (93,5%), HI (95%)



Галогеноводороды

Особенности HF

HF (жидкий) – сильная кислота
HF (газ) - сильная кислота
HF (в воде) - слабая кислота

Самоионизация жидкого HF

3HF = H2F+ + HF2
-

Образование гидрофторидов [FHF]

Прочная водородная связь 165 кДж/моль, энергия ков. cвязи H-F 
равна 565 кДж/моль.

Жидкий HF – растворитель, реагирует с металлами (если не 
образуется прочная защитная пленка AlF3, MgF2, NiF2)

Zn + 2HF(ж) = ZnF2 + H2



Галогеноводороды

Особенности HF

Взаимодействие HF с SiO2:

SiO2 + 4HF г.  2H2O + SiF4

SiO2 + 6HFконц. р-р  2H2O + H2[SiF6]

Стекло

Na2O  CaO  6SiO2 + 36HF  Na2[SiF6] + Ca[SiF6] + 4H2[SiF6] + 14H2O

с HF работают в полимерной посуде

H2[SiF6] + 2NaOH  2H2O + Na2[SiF6]



Галогеноводороды

Получение HX

А) Синтез из простых веществ

H2 + X2 = 2 HX, rH  0

Для увеличения выхода надо снижать Т, но это снижает 

скорость реакции

HF – Реакция идет со взрывом 

Степень диссоциации HX при 1000оС, 1 атм: 

HCl – 0,014% ( можно использовать )
HBr- 0,5%
HI – 33%



Галогеноводороды

Б) Из солей реакцией ионного обмена

CaF2(тв.) + H2SO4 (конц.) =  CaSO4 +  2HF (газ)
2NaCl (тв.) + H2SO4 (конц.) = Na2SO4 + 2HCl (газ)

Но!!!!
2NaBr(тв.) + 2H2SO4 (конц.) =  Na2SO4 + Br2 + SO2 +2H2O
8NaI(тв.) + 5H2SO4 (конц.) = 4Na2SO4 + 4I2 + H2S +4H2O

NaBr + H3PO4 = HBr + NaH2PO4

Аналогично получают HI
В) Гидролиз галогенидов неметаллов

2P(тв) + 3Br2(ж) = 2PBr3

PBr3 + 3H2O = 3HBr + H3PO3

Получение HX



Галогеноводороды

Восстановительные свойства HX

HX Окислитель

HF а) Окисление только на аноде! 

HCl а)  + б) MnO4
-, Cr2O7

2-, MnO2, ClO3
-, PbO2

HBr а)  + б)  + в) Cl2, H2SO4 (конц.)

HI а)  + б)  + в)  + г) Br2, H2O2, HNO3, Fe3+, Cu2+

E○(I2/I-) = 0,54 BE○(Br2/Br-) = 1,09 BE○(Cl2/Cl-) = 1,36 BE○(F2/F-) = 2,87 B



Галогениды

Галогениды металлов – твердые в-ва, ионные кристаллы, как 

правило, растворимы в воде.

Нерастворимы в воде: AgX, PbX2, Hg2X2, CuX (X = Cl, Br, I)

Фториды почти все не растворимы, за исключением MF (M-

щелочной металл), AgF, NH4F

Галогениды неметаллов

Газы: BF3, SiF4, PF3, PF5

Жидкие: BCl3, SiCl4, PCl3, POCl3

Твердые: BI3, PCl5

Как правило, полностью гидролизуются водой



Галогениды

Галогениды неметаллов

Как правило, полностью гидролизуются водой:

PCl5 + 4 H2O = H3PO4 + 5 HCl

SiCl4 + 3 H2O = H2SiO3 + 4 HCl

Галогениды азота и «галогениды» азота

2 NF3 + 3 H2O = 2 HNO2 + 6 HF = NO + NO2 + 6 HF (нагрев, водяной пар)

NCl3 + 3 H2O = NH3 + 3 HClO

При гидролизе (как правило) степень окисления не меняется!!!

НО!!! 3 SiF4 + 3 H2O = 2H2[SiF6] + H2SiO3

3 BF3 + 3 H2O = 2H[BF4] + H3BO3



Кислородные соединения галогенов

Кислородсодержащие кислоты и их соли 
Х=Cl

Степень окисления +1
HXO, NaXO (оксохлорат (I) водорода, оксохлорат натрия)
Гипохлористая (хлорноватистая) кислота, гипохлориты.

Степень окисления +3
HXO2 (диоксохлорат (III) водорода), NaXO2

Хлористая кислота, хлориты.
Степень окисления +5
HXO3 (триоксохлорат (V) водорода), NaXO3

Хлорноватая кислота, хлораты.
Степень окисления +7
HXO4 (тетраоксохлорат (VII) водорода), NaXO4

Хлорная кислота, перхлораты.



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +1

H+1 O2 X+1:   HClO,   HBrO,   HIO – галогеноватистые кислоты

в свободном виде не выделены (только в виде растворов)

К-О свойства: слабые кислоты

Ka = 108 (X = Cl), 109 (X = Br), 1011 (X = I)

сила кислот в водном растворе падает

Соли (гипогалогениты) в водных растворах подвержены гидролизу

XO + H2O HXO + OH (pH  7)

Амфотерные свойства HIO:

HIO  H+ + IO, Ka = 1011 HIO  OH + I+, Kb = 1010

AgNO3 + I2 + 2Py  [I(Py)2]+(NO3) + AgI(тв)

Растворимость I2 в конц. соляной кислоте больше, чем в воде

HIO + HClконц.  H2O + ICl



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +1

О-В свойства: сильные окислители

HClO  HBrO  HIO

уменьшение окислительных свойств

увеличение скорости ox/red реакций

диспропорционирование: 3OX 2X + XO3


для X = Cl, Br реакция идет при нагревании

Получение кислот HXO

X2 + H2O + CaCO3 (тв) = CaX2 + CO2 + HXO  (X = Cl, Br)

I2 + H2O + HgO(тв) = HgI2 + 2HIO

E○(HIO/I2) =1,44BE○(HBrO/Br2) = 1,60 BE○(HClO/Cl2) = 1,63 B



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +3

HIO2 – неизвестна кислота, нет примеров солей

HBrO2 – неизвестна кислота, известно два примера солей

M(BrO)2 + 2Br2 + 4KOH  M(BrO2)2 + 4KBr + 2H2O (M=Ba, Sr)
(0oC, pH = 11,2)

HClO2 – хлористая кислота, соли – хлориты

кислота средней силы (Ka ~ 10-2) 

Для HClO2 и ее солей характерны реакции диспропорционирования

(особенно быстро в кислой среде).

4HClO2  2ClO2 + HClO3 + HCl + H2O

Соли взрываются!!!



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +3

HClO2 – хлористая кислота, соли – хлориты

Получение:

2ClO2 +2KOH  KClO2 + KClO3 + H2O

Ba(OH)2 + H2O2 + 2ClO2  Ba(ClO2)2 + 2H2O + O2

Ba(ClO2)2 (суспензия) +H2SO4 (разб.)  BaSO4 (тв)+ HClO2



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

HClO3 – хлорноватая кислота известна только в водн. рас-ре (до 40%)

соли – хлораты

HBrO3 – бромноватая кислота известна только в водн. рас-ре (до 50%)

соли – броматы

HIO3 – иодноватая кислота известна в твердом виде и в растворах

соли – иодаты



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

Разложение концентрированных растворов при нагревании

3HClO3  HClO4 + 2ClO2 +H2O

8HClO3  4HClO4 + 2Cl2 + 3O2 +2H2O

4HBrO3  2Br2 + 5O2 + 2H2O

При нагревании в твердом виде разлагается:

HIO3 HI3O8 (I2O5
. HIO3)             I2O5



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

К-О свойства кислот HXO3: сильные кислоты

HClO3  HBrO3  HIO3

сила кислот в водном растворе падает

О-В свойства: сильные окислители

в кислой среде более сильные окислители, чем в щелочной

продуктами восстановления X(+5), как правило, являются X или X2

KClO3 (тв) + 6HCl(конц)  3Cl2 + 3H2O + KCl

4KClO3 (тв) + C6H12O6 (тв)  4KCl + 6CO2 + 6H2O

10KClO3(тв) + 12P(тв) = 10KCl + 3P4O10

Скорости восстановления: IO3
  BrO3

 ClO3


НО!!! 2KClO3 + H2C2O4 + H2SO4(конц) K2SO4 + 2ClO2 + 2CO2 + 2H2O



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

Разложение солей кислот HXO3 (X = Cl, Br, I) при нагревании

4KClO3 3KClO4 + KCl (400oC)

2KClO3 2KCl + 3O2 (100oC, катализатор – MnO2)

2KIO3 2KI + 3O2

5Ba(IO3)2 Ba5(IO6)2+4I2+9O2

2Cu(BrO3)2 2CuO + Br2 +5O2

t o

t o

t o

t o

t o



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

Получение соединений

ХЛОРАТЫ

Электрохимическое окисление хлоридов:

KCl + 3H2O     KClO3 (анод) + 3H2 (катод)

Или:  6KOH + 3Cl2 KClO3 + 5KCl + 3H2O – не очень хорошо

БРОМАТЫ

KBr + 3Cl2 + 6KOH  KBrO3 + 6KCl + 3H2O

Br2 + 5Cl2 + 12KOH  2KBrO3 + 10KCl + 6H2O

ИОДАТЫ

I2 (тв) + 10HNO3 (конц)  2HIO3 + 10NO2 + 4H2O

I2 + 2NaClO3  2NaIO3 + Cl2

эл. ток

70 oС

70 oС



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

Бертолетова соль (хлорат калия)

Впервые получена Клодом Бертолле в 1786 году
при пропускании хлора через горячий
концентрированный раствор гидроксида калия:

2KOH + Cl2 = KCl + KClO + H2O;
3KClO = KClO3 + 2KCl,

Смеси хлората калия с восстановителями
(фосфором, серой, органическими 

соединениями) взрывчаты и 
чувствительны к трению и ударам, 

чувствительность повышается в 
присутствии броматов и солей аммония.

1748–1822

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Potassium-chlorate-composition.png
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Potassium-chlorate-composition.png


Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +5

Бертолетова соль (хлорат калия) 
Хлорный порох 

Большая скорость горения (2-2,5 км/с / 0,5-1 км/с у черного пороха)

Безопасность
Воспламеняемость
Себестоимость

2КСlO3 + 3C = 2KCl + 3CO2



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +7

HClO4 – хлорная кислота, получена безводная (взрывоопасно), сильная 

кислота, соли – перхлораты

HBrO4 – бромная кислота, получена безводная (взрывоопасно), сильная 

кислота, соли – перброматы

HIO4 – метаиодная кислота, Ka = 3.102

H5IO6 – ортоиодная кислота, Ka1 = 2.102;   Ka2 = 109

Растворимые соли NaXO4, NaH4IO6, Na2H3IO6

Нерастворимые соли KClO4, Ag5IO6, Ba5(IO4)2, Na3H2IO6



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +7

О-В свойства: сильные окислители (ТД),

перхлораты по кинетическим причинам обычно

не проявляют окислительной способности

ClO4
 ClO3

 ClO2
 ClO

Red



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +7

О-В свойства перхлоратов (редкие случаи):

проявление окислительных свойств в разбавленных растворах –

только с очень сильными восстановителями:

HClO4 + 8 TiCl3 + 20 H2O  25 HCl + 8 TiO(OH)2

проявление окислительных свойств в твердом виде при нагревании:

KClO4 (тв) KCl + 2O2 (выше 500оС)

2NH4ClO4 (тв) N2 + Cl2 + 2O2 + 4H2O (выше 200оС)

ПЕРХЛОРАТЫ ЧАСТО ВЗРЫВАЮТСЯ ПРИ НАГРЕВАНИИ!

t o

t o



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +7

Получение соединений:
ПЕРХЛОРАТЫ
Электрохимическое окисление хлоратов:

ClO3
 + H2O ClO4


(анод) + H2 (катод)

ПЕРБРОМАТЫ
Историческая справка:
доказательство существования BrO4



1968 г.: облучение нейтронами Rb2SeO4

Методы получения перброматов:
KBrO3 + O3  KBrO4 + O2

KBrO3 + F2 + 2NaOH  KBrO4 + 2NaF + H2O
KBrO3 + XeF2 + H2O  KBrO4 + 2HF + Xe

эл. ток

82Se + n0  83Se

83Se  β + 83Br



Кислородные соединения галогенов

Степень окисления +7

Получение соединений:

ПЕРИОДАТЫ

Электрохимическое окисление иодатов:

IO3
 + H2O IO4


(анод) + H2 (катод) (в разб. HNO3)

IO3
 + 2OH + H2O H2IO6

3
(анод) + H2 (катод)

Или: NaIO3 + Cl2 + 4NaOH  Na3H2IO6 + 2NaCl + H2O

эл. ток

эл. ток



Кислородные соединения галогенов

ИТОГ
Cl2

ClO-

ClO3
-

Cl -

средней
силы

(по 1 ступени)
+ 3   HClO2 – средней силы

Кислотные свойства:

ClO4
-

Cl -

OH-

t ○C

H+

Методы получения:

необходимо запомнить!!!

Cильныe окислителями (особенно в
кислой среде)
Но(!) есть кинетические затруднения:
ClO4

 обычно не обладает
окислительными свойствами



Межгалоидные соединения

XY XY3 XY5 XY7
Агрегатное 

состояние

ClF ClF3 ClF5 газ

BrF BrF3 BrF5 жидкость

IF

(неуст.)

(IF3)n IF5 IF7

жидкость

Кристаллические вещества

Хлориды: BrCl, ICl, ICl3(I2Cl6)

Бромиды: IBr

ICl + H2O = HCl + HIO



Межгалоидные соединения

Получение:

прямое  взаимодействие  галогенов

при  разных  условиях  образуются  XYn:

X = Br: t = 20C

X = I: t = 45C в  CFCl3)

• 1/2 X2 (газ) + 1/2 Y2 (газ)  XY (от 0С до 25С, кроме Y = F)

• 1/2 X2 (газ) + 3/2 F2 (газ)  XF3 (X = Cl: t = 200-300C

X = Br: t = 150C

X = I: t = 20C)

• 1/2 X2 (газ) + 5/2 F2 (газ)  XF5 (X = Cl: t = 350C, p = 250 атм

• 1/2 I2 (газ) + 7/2 F2 (газ)  IF7 (t = 250-300C)



Межгалоидные соединения

При взаимодействии МГС с водой происходит их полный гидролиз 

с образованием смеси кислот, как правило, содержащих 

элементы-галогены в той же степени окисления:

+5   1                                      +5                        1

BrF5 + 3H2O  HBrO3 + 5HF

НО(!!!):

В случаях, когда при гидролизе МГС должна образоваться 

оксокислота HXOn, которая неизвестна, наряду с полным 

гидролизом происходит реакция диспропорционирования:

+3 1       +5             0 1

5 ICl3 +  9 H2O   3 HIO3 +  I2 +  15 HCl



Межгалоидные соединения

при взаимодействии МГС с растворами щелочей

образуется смесь солей тех кислот, которые получаются 

при гидролизе МГС водой:

+1   1                                       1            +1

ClF + 3KOH KF + KClO + H2O

При этом:
+3  1                                                    +5               1                    1

3 ICl3 + 12 NaOH  2 NaIO3 + NaI + 9 NaCl + 6 H2O

(вспомним: 5ICl3 + 9H2O  3HIO3 + I2 + 15HCl)

0 oС



Межгалоидные соединения

ФТОРИРУЮЩИЕ  АГЕНТЫ:

Чаще всего используют ClF3 и BrF3

СИЛЬНЫЕ  ОКИСЛИТЕЛИ:

2Co + 6ClF  2CoF3 + 3Cl2

Окислители, бурно реагируют с органикой (взрыв), горит 
асбест, вытесняют кислород из оксидов.

2Co3O4 + 6ClF3  6CoF3 + 3Cl2 + 4O2

Используют в промышленности для получения UF6

UF4 + ClF3  UF6 + ClF
(Pu + U) + IF3  PuF6 + UF6



Полииодиды

Тяжелые галогены (особенно иод) являются кислотами 
Льюиса, особенно по отношению к молекулам, донорам 
электронных пар

KI + I2 = KI3

KBr + Br2 = KBr3

Существует, но менее устойчив



Полииодиды

Синяя реакция иода с крахмалом 
(амилозой)

Крахмал взаимодействует с иодом, образуя соединения включения, то есть 
клатрат. Этот химический процесс был открыт в далеком 1814 году 
учеными Жан Жаком Коленом и Анри-Франсуа Готье де Клобри.

I₂ + (C₆H₁₀O₅)n  I₂·(C₆H₁₀O₅)n

Расстояние между атомами в молекуле иода I-I     2.7 Å
Расстояние между атомами соседних молекул  I...I     4.3 Å
При включении в канал амилозы молекулы иода полимеризуются I - I     3.1 Å



Применение

Ракетное топливо
(экологически опасно, не используется)

Тефлон
(политетрафторэтилен)

Фторопласт

Оптика на основе CaF2

Получение урана



Биологическая роль, медицина

Лекарства

Зубы, кости
Ca5F(PO4)3

Кровезаменитель
(перфтордекалин)



Применение

Пластики (ПВХ)

Бытовая химия

Отбеливание тканей и бумаги

Очистка воды

Растворители Инсектициды, гербициды
(ДДТ, дуст, гексахлораном)



Биологическая роль, медицина

Желудочный сок

К-Na насос

Хлорид натрия

Хлоропласт
Боевые 
отравляющие 
вещества

24.07.1915. Осовец



Применение

Ракетное топливо
BrF5

Антипирены

Боевые 
отравляющие 
вещества

Инсектициды, гербициды
Фотография (AgBr)

Нефтедобыча
Растворы бромидов, «тяжелая жидкость»



Биологическая роль, медицина

Лекарства Биосинтез коллагена

Иммунная система
Вакцина от гриппа



Применение

ЖК-дисплей

Li-ионные аккумуляторы 

+

Рафинирование 
металлов

Осветительные приборы
Криминалистика

отпечатки пальцев на бумаге



Биологическая роль, медицина

Йод

Щитовидная железа
(Тироксин, трииодтиронин)

Раствор Люголя

Противоопухолевый 
препарат

Контрастирующий агент


