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Строение атома галогена

Хлорная вода Бромная вода



Характеристика элементов

• Галогены являются очень сильными окислителями. 
• Фтор в химических реакциях проявляет только окислительные 
свойства, и для него характерна степень окисления 
-1 в соединениях.
• Все остальные галогены могут проявлять ещё и 
восстановительные свойства при взаимодействии с более 
электроотрицательными элементами, такими как кислород, азот, 
принимая значения степени окисления +1, +3, +5 
или +7.



Галогеноводороды. Нахождение в природе.
• Ввиду большой реакционной способности 
галогенов, в природе встречаются они только в виде 
соединений.

•Самыми распространёнными среди галогенов 
являются хлор, 
который составляет 0,19% от массы земной коры, и 
фтор — 0,03%.
•Хлор чаще всего встречается в виде соединений в 
составе минералов: 
галита (каменная или поваренная соль), сильвина, 
сильвинита и карналлита.
NaCl – галит, 
KCl·NaCl – сильвинит, 
KCl·MgCl2·6H2O - карналлит, 



Галогеноводороды. Нахождение в природе.

•Природные минералы фтора —
флюорит (плавиковый шпат), криолит, 
фторопатит и др.
CaF2 – плавиковый шпат (флюорит)

• Соединения брома и йода по большей 
части концентрируются 

в морских и подземных водах, 
накапливаются в морских водорослях.

NaBr, NaI – месторождения и природные 
воды
NaIO3 – в месторождениях нитратов 
щелочных металлов



Простые вещества – галогены 
 Простые вещества состоят их 

двух атомов!

 С ростом молекулярной массы, 
увеличиваются Ткип, Тпл: F2 и 
Cl2– газы, Br2 – жидкость, I2 –
твердое вещество.

Астатин



Анри Муассан
1852–1907 гг.

Французский химик. Впервые 
получил фтор в свободном виде в 
1886 г., за что был удостоен 
Нобелевской премии. Название 
фторос, что в переводе с греческого 
значит «разрушающий», было дано 
из-за большой токсичности фтора. 

Шведский химик. Открыл хлор 
в 1774 г. Такое название хлор 
получил благодаря цвету простого 
вещества, в переводе с греческого 
хлорос значит «жёлто-зелёный».

Карл Шееле
1852–1907 гг.

Открытие галогенов



Антуан Баларом
1802–1876 гг.

Французский химик. Открыл бром 
в 1826 г. В переводе с греческого 
бромос значит «зловонный», что 
в действительности соответствует 
невыносимому запаху простого 
вещества брома.

Французский учёный. В 1811 г. 
получил йод. Своё название йод 
получил за свою фиолетовую 
окраску (в переводе с греческого 
«иодэс» означает фиолетовый).

Бернар Куртуа
1777–1838 гг.

Открытие галогенов



Вещество

Агрегатное 

состояние 

при 

обычных 

условиях

Цвет Запах

Температу

ра 

плавления 

˚С

Температу

ра кипения 

˚С

Фтор

F2

Газ, не 

сжижается 

при обычной 

температуре

Светло-

жёлтый

Резкий, 

раздражающ

ий

-220 -188

Хлор

Cl2

Газ, 

сжижающийс

я при 

обычной 

температуре

Жёлто-

зелёный

Резкий, 

удушливый
-101 -34

Бром

Br2

Жидкость
Буровато-

коричневый

Резкий, 

зловонный
-7 +58

Иод

I2

Твёрдое 

вещество

Чёрно-

фиолетовый 

с 

металлическ

им отблеском

Резкий +113,5 +186

Характеристика простых веществ



Ввиду того, что галогены 

из-за высокой 

реакционной 

способности в природе 

не встречаются в 

свободном состоянии, 

их получают из их 

соединений. 

Получение галогенов

CaF2 → Ca + F2↑
2NaCl → 2Na + Cl2↑
NaCl + H2O → Cl2↑ + H2↑ + NaOH

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2↑ + 2H2O

2KBr + Cl2 = 2KCl + Br2

2NaI + Cl2 = 2NaCl + I2



Получение F2
1) CaF2(тв) + H2SO4(конц)  = CaSO4 + 2 HF 

(t. кип. = 19,5оС)

nHF + KOH = KF.nHF (t пл.  100оС)

Электролиз расплава кислой соли:

KF.2HF = H2 +  F2 +KF

Термолиз K2[NiF6] при 540-560оС

 K2[NiF6] = K2[NiF4] + F2















Н2 + F2 = 2HF

H2 + Cl2 =2HCl

H2 + Br2 = 2HBr

H2 + I2 =2HI

Галогеноводороды — бесцветные газы, с резким запахом, токсичны. 
Растворы этих газов – сильные кислоты, кроме HF. Степень диссоциации, 

а, следовательно, и сила кислот,  увеличиваются от плавиковой к 
йодоводородной.

Химические свойства простых веществ









Получение хлороводорода

В промышленности:

H2 + Cl2 = 2HCl

Хлороводород. Получение



Хлороводород. Получение

В лаборатории:

NaCl + H2SO4 = NaHSO4 + HCl

В лаборатории используют концентрированную серную кислоту и 
твердую поваренную соль.

При слабом нагревании процесс останавливается на стадии 
образовании кислой соли – гидросульфата натрия. 

Рекомендовано использовать 70% серную кислоту, иначе она 
начнет пенится.



Соляная кислота — это бесцветная 
жидкость, которая дымится на воздухе. 
Соляная кислота тяжелее воды. 

Процесс переваривания пищи 
невозможен без содержания в желудке 
0,2% соляной кислоты. 

В 1л воды растворяется около 450 л HCl

Если закрыть пробкой с трубкой склянку 
и перевернуть ее, а трубку опустить в 
воду. То, как только попадут первые 
капли воды, они поглотят весь газ HCl.

В склянке образуется разряжение и 
вода с силой врывается внутрь и бьет 
фонтаном. Если добавить лакмус в воду, 
фонтан будет красным.

Раствор хлороводода – кислота. 

Самая большая концентрация 
соляной кислоты – 40 %. Дальше, 
она теряет хлороводород и 
дымится.



Химические свойства соляной кислоты

Взаимодействие с металлами:

6HCl + 2Al = 2AlCl3 + 3H2↑

Взаимодействие с основными оксидами:

2HCl + CaO = CaCl2 + H2O

Взаимодействие с основаниями:

HCl + NaOH = NaCl + H2O

Взаимодействие с солями:

2HCl + K2CO3 = 2KCl + H2O + CO2↑

Химические свойства соляной кислоты . 



Химические свойства галогеноводородов

 Водные растворы хлороводорода (соляная 
кислота), бромоводорода и йодоводорода – сильные 
кислоты, в разбавленном растворе диссоциируют
практически полностью:

 HCl ↔ H+ + Cl–

 3. Водные растворы галогеноводородов
взаимодействуют с солями более слабых кислот и с 
некоторыми растворимыми солями (если образуется 
газ, осадок, вода или слабый электролит).

 Например, соляная кислота реагирует с карбонатом 
кальция:

 2HCl + CaCO3 → CaCl2 + 2H2O + CO2



Химические свойства галогеноводородов
 Восстановительные свойства галогеноводородов

усиливаются в ряду HF – HCl – HBr – HI.

 Галогеноводороды реагируют с галогенами. При этом 
более активные галогены вытесняют менее активные.

 Например, бром вытесняет йод из йодоводорода:

 Br2 + 2HI → I2 + 2HBr

 А вот хлор не может вытеснить фтор из фтороводорода.

 Фтороводород практически невозможно окислить.

 Концентрированная соляная 
кислота окисляется соединениями марганца с 
валетностью выше II или соединениями хрома (VI).



Химические свойства галогеноводородов
 Например: концентрированная соляная кислота окисляется оксидом 

марганца (IV):

 4HCl + MnO2 → MnCl2 + Cl2 + 2H2O

 Бромоводород – сильный восстановитель и окисляется соединениями 
марганца, хрома (VI), концентрированной серной кислотой и другими 
сильными окислителями:

 Например, бромоводород окисляется концентрированной серной 
кислотой:

 2HBr + H2SO4(конц.) → Br2 + SO2 + 2H2O

 Бромоводород реагирует с бихроматом калия с образованием 
молекулярного брома:

 14HBr + K2Cr2O7 → 2KBr + 2CrBr3 + 3Br2 + 7H2O

 Или с оксидом марганца (IV):

 4HBr + MnO2 → MnBr2 + Br2 + 2H2O

 Пероксид водорода также окисляет бромоводород до молекулярного 
брома:

 2HBr + H2O2 → Br2 + 2H2O



Химические свойства галогеноводородов
 Йодоводород – еще более сильный восстановитель, и 

окисляется другими неметаллами и даже такими 
окислителями, как соединения железа (III) и соединения 
меди (II).

 Например, йодоводород реагирует с хлоридом железа 
(III) с образованием молекулярного йода:

 2HI + 2FeCl3 → I2 + 2FeCl2 + 2HCl
 или с сульфатом железа (III):
 2HI + Fe2(SO4)3 → 2FeSO4 + I2 + H2SO4

 Йодоводород легко окисляется соединениями 
азота, например, оксидом азота (IV):

 2HI + NO2 → I2 + NO + H2O
 или молекулярной серой при нагревании:
 2HI + S → I2 + H2S



Взаимодействие галогенов со сложными веществами:

Химические свойства простых веществ



Химические свойства простых веществ
 Фтор окисляет кислород с образованием фторида 

кислорода:
 2F2 + O2 → 2OF2

 При взаимодействии галогенов 
с серой образуются галогениды серы:

 S + Cl2 → SCl2 (S2Cl2)

 S + 3F2 → SF6

 При 
взаимодействии фосфора и углерода с галогенами образу
ются галогениды фосфора и углерода:

 2P + 5Cl2 → 2PCl5
 2P + 3Cl2 → 2PCl3
 2F2 + C → CF4



Химические свойства простых веществ

 При взаимодействии с металлами галогены проявляют 
свойства окислителей, образуя галогениды. 

 Например, железо реагирует с галогенами с 
образованием галогенидов. При этом фтор, хлор и бром 
образуются галогениды железа (III), а c йодом —
соединение железа (II):

 3Cl2 + 2Fe → 2FeCl3
 I2 + Fe → FeI2

 Аналогичная ситуация с медью: фтор, хлор и бром 
окисляют медь до галогенидов меди (II),а йод до йодида 
меди (I):

 Cl2 + Cu → 2CuCl2
 I2 + 2Cu → 2CuI



Взаимодействие галогенов со сложными веществами:

Cl2 + 2NaBr = 2NaCl + Br2

Cl2 + 2KI = 2KCl + I2
2F2 + 2H2O = 4HF + O2

Химические свойства простых веществ

Вода горит в атмосфере фтора. С бромом и йодом не взаимодействует, 
но медлянно взаимодействует с хлором. Если опустить в сосуд с 
хлорной водой лакмусовую бумажку, она медлянно покраснеет, а 
затем обесцветится. Хлор – разрушает красители. 

Под действием света хлорноватистая кислота разлагается.

Таким образом, на свету суммарная реакция необратима.



Взаимодействие галогенов со сложными веществами:

Химические свойства простых веществ



Химические свойства простых веществ

 Галогены проявляют окислительные свойства, 
взаимодействуют с восстановителями.

 Например, хлор окисляет сероводород:

 Cl2 + H2S → S + 2HCl

 Хлор также окисляет сульфиты:

 Cl2 + H2O + Na2SO3 → 2HCl + Na2SO4

 Также галогены окисляют пероксиды:

 Cl2 + H2O2 → 2HCl + O2

 Или, при нагревании или на свету, воду:

 2Cl2 + 2H2O → 4HCl + O2 (на свету или кип.)



Химические свойства галогенов

Взаимодействие галогенов с металлами и неметаллами:

2Ag + F2 = 2AgF

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3
Cu + Br2 = CuBr2

2Al +3I2 = 2AlI3
P + Br2 = PBr5

Химические свойства простых веществ





Химические свойства галогенидов
 Галогениды металлов можно получить при взаимодействии металлов 

с галогеноводородами.

 Fe + 2HCl → FeCl2 + H2

 3. Галогениды металлов можно получить при взаимодействии основных и 
амфотерных оксидов с галогеноводородами.

 Например, при взаимодействии оксида кальция и соляной кислоты:

 2HCl + CaO → CaCl2 + H2O

 6HCl + Al2O3 → 2AlCl3 + 3H2O

 4. Галогениды металлов можно получить 
привзаимодействии оснований и амфотерных 
гидроксидов с галогеноводородами.

 Например, при взаимодействии гидроксида натрия и соляной кислоты:

 HCl + NaOH → NaCl + H2O



Качественные реакции.

• При взаимодействии хлоридов (и самой соляной 
кислоты) с нитратом серебра образуется белый 
творожистый осадок хлорида серебра.

• При взаимодействии бромоводородной кислоты и 
её солями и йодоводородной кислоты и её солями с 
нитратом серебра также образуются осадки, но 
только жёлтого цвета, которые различаются 
оттенками.

• Для определения ионов фтора чаще всего 
используют растворимые соли кальция, в 
результате реакции образуется нерастворимое 
вещество фторид кальция:

• Взаимодействие фтороводородной кислоты с 
оксидом кремния:

Ag+ + Cl- = AgCl↓

Ag+ + Br- = AgBr↓

Ca2+ + 2F- = CaF2↓

SiO2+4HF  = SiF4↑ + 2H2O



Применение брома и фтора

Бром имеет важное значение для 
организма человека. Его соединения 

регулируют 
процессы возбуждения и торможения 

центральной нервной системы. 
Бромид серебра используется для 

примения  чб пленки.

2AgBr = 2Ag + Br2↑



В организм хлор 

поступает в основном 

в виде хлорида 

натрия (поваренной 

соли). Хлорид натрия 

обеспечивает 

нормальный обмен 

веществ, рост волос. 

В организме 

взрослого человека 

содержится около 

200 грамм хлорида 

натрия, причём 

45 грамм растворено 

в крови. 

Применение хлора



Спиртовой раствор йода широко 
применяют в медицине для дезинфекции. 

Пятна йода легко смываются содой или 
спиртом.

Недостаток йода в организме может 
привести к заболеваниям щитовидной 

железы. 

Йод окрашивает крахмал в синий цвет. Это 
его качественная реакция.

Применение йода

























Хлорноватистая кислота
 Cпособ получения хлорноватистой кислоты:
 1. Диспропорционирование хлора в холодной воде:
 Cl2 + H2O ↔ HCl + HClO
 Химические свойства хлорноватистой кислоты:
 Хлорноватистая кислота HClO – это слабая кислота, но 

сильный окислитель.
 1. Под действием ультрафиолета (на свету) хлорноватистая 

кислота разлагается:
 2HClO → 2HCl + O2

 2. Как кислота, хлорноватистая кислота реагирует 
с сильными основаниями.

 Например, с гидроксидом калия:
 HClO + KOH → KClO + H2O



Хлорноватистая кислота

 Ярко выражены окислительные свойства хлорноватистой 
кислоты за счет атома хлора в степени окисления +1. При 
взаимодействии с восстановителями хлор, как правило, 
восстанавливается до степени окисления -1.

 Например, хлорноватистая кислота окисляет 
йодоводород:

 HClO + 2HI → HCl + I2 + H2O

 Хлорноватистая кислота также окисляет, например, 
пероксид водорода:

 HClO + H2O2 → HCl + H2O + O2

 4. Хлорноватистая кислота диспропорционирует:

 3HClO → 2HCl + НСlO3



Хлорноватистая кислота

 NaClO + 2HCl → NaCl + Cl2 + H2O

 Серная кислота реагирует с гипохлоритом кальция при 
нагревании или под действием излучения:

 Ca(ClO)2 + H2SO4 → CaSO4 + 2HCl + O2

 Даже угольная кислота вытесняет гипохлориты:

 Ca(ClO)2 + CO2 + H2O → CaCO3 + 2HClO

 2. Гипохлориты вступают в обменные реакции с 
другими солями, если образуется слабый электролит.

 Ca(ClO)2 + Na2CO3 → CaCO3 + 2NaClO

 3. При нагревании гипохлориты разлагаются:

 Ca(ClO)2 → CaCl2 + O2





Хлористая кислота

 Способы получения:

 Хлористую кислоту можно получить окислением 
оксида хлора пероксидом водорода:

 2ClO2 + H2O2 → 2HClO2 + O2

 Химические свойства хлористой кислоты:

 1. Хлористая кислота является также слабой. Реагирует 
с щелочами с образованием хлоритов:

 HClO2 + KOH → KClO2 + H2O

 2. При длительном хранении разлагается:

 4HClO2 → HCl + HClO3 + 2ClO2 + H2O







Хлорноватая кислота
 Способы получения:
 Хлорноватую кислоту можно получить из солей 

хлорноватой кислоты – хлоратов.
 Например, из хлората бария под действием серной 

кислоты:
 Ba(ClO3)2 + H2SO4 → 2HClO3 + BaSO4

 Химические свойства хлорноватой кислоты:
 1. Хлорноватая кислота – сильная кислота. Реагирует с 

щелочами с образованием хлоратов:
 HClO3 + KOH → KClO3 + H2O
 2. Хлорноватая кислота – сильный окислитель.
 Например, хлорноватая кислота окисляет фосфор:
 6P + 5HClO3 → 3P2O5 + 5HCl





Хлорноватая кислота

 Хлораты – сильные окислители.

 Например, хлорат калия (бертолетова соль) при 
нагревании разлагается. При этом без 
катализатора хлорат диспропорционирует:

 4KClO3 → 3KClO4 + KCl

 В присутствии катализатора (оксид марганца (IV)) хлорат 
калия разлагается, окисляя кислород:

 2KClO3 → 2KCl + 3O2↑

 Еще пример: хлорат калия окисляет серу и фосфор:

 2KClO3 + 3S → 2KCl + 3SO2

 5KClO3 + 6P → 5KCl + 3P2O5









Хлорная кислота
 Способы получения:

 Хлорную кислоту можно получить из солей хлорной кислоты –
перхлоратов.

 Например, из перхлората натрия под действием серной кислоты:

 2NaClO4 + H2SO4 → 2HClO4 + Na2SO4

 Химические свойства хлорной кислоты:

 1. Хлорная кислота – сильная кислота. Реагирует с щелочами с 
образованием перхлоратов:

 HClO4 + KOH → KClO4 + H2O

 2. Хлорная кислота – сильный окислитель.

 Например, хлорная кислота окисляет углерод:

 8HClO4 + 14C → 14CO2 + 4Cl2 + 4H2O

 3. При нагревании хлорная кислота разлагается:

 4HClO4 → 4ClO2 + 3O2 + 2H2O



Хлорная кислота

 Перхлораты – сильные окислители.

 Например, перхлорат калия при 
нагревании разлагается. При этом хлор окисляет 
кислород:

 KClO4 → KCl + 2O2↑

 Еще пример: перхлорат калия окисляет алюминий:

 3KClO4 + 8Al → 3KCl + 4Al2O3






