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1. СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ VII ГРУППЫ  
ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ МЕНДЕЛЕЕВА 

 
К элементам главной подгруппы VII группы относятся: фтор F, 

хлор Cl, бром Br, йод I, астат At – галогены («солерождающие»). Со-
стояние валентных электронов их атомов ns2np5. Близость внешней 
электронной оболочки к завершению (не хватает одного электрона) 
объясняет исключительно высокую химическую активность галогенов. 
Поэтому в природе галогены находятся в связанном состоянии, глав-
ным образом в виде солей – галидов: NaCl, KCl, CaF2, Na3AlF6 и др. 

Фтор и хлор относятся к типичным элементам. Бром, йод и астат 
объединяются в подгруппу брома, так как у них одинаковая структура 
внешнего и предвнешнего электронных слоев, что обусловливает 
сходство их свойств. 

Фтор является самым электроотрицательным элементом, степень 
окисления его в соединениях с другими элементами равна –1, образует 
двухатомные молекулы F2, в обычных условиях обладает исключи-
тельной химической активностью, сильнейший окислитель. Фтор, 
например, взаимодействует с такими стойкими веществами, как стекло 
и вода: 

SiO2 + 2 F2 = SiF4 + О2, 

2 Н2О + 2 F2 = 4НF + O2. 

Протекание этих реакций показывает, что фтор более сильный 
окислитель, чем кислород. 

С простыми веществами взаимодействует очень активно, реакции с 
серой и фосфором, например, протекают при температуре жидкого 
воздуха –190 °С 

S + 3 F2 = SF6,  o
298r H = –1221 кДж/моль; 

2 Р+ 5 F2 = 2 РF5, 
o
298r H = –3186 кДж/моль. 
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Фторид водорода НF в обычных условиях – бесцветная жидкость c 
резким запахом, сильно дымящая на воздухе. Получают его обычно 
действием серной кислоты на флюорит 

СаF2 + Н2SO4 = 2 НF + СаSO4. 

Собственная ионизация жидкого фторида водорода незначительна 
(Кд = 2,0710–11), протекает по схеме 

НF....НF....НF      2FH       +      2FH  
                                                                  фтороний-      фторогидрогенат- 
                                                                     ион                       ион 

Водный раствор фтороводорода – плавиковая кислота, является кис-
лотой средней силы. Ее ионизация: 

НF + Н2O  3H O  + F–, К = 7,210–4 

НF + F–  2FH , К = 5,1. 

Особенностью плавиковой кислоты является ее способность реаги-
ровать с диоксидом кремния 

SiO2(к) +4 HF(р) = SiF4(г) + 2 Н2О(ж). 

Поэтому ее нельзя хранить в стеклянной посуде. Она хранится в 
посуде из свинца, каучука, полиэтилена, парафина. 

Эта кислота токсична. При попадании на кожу образует болезнен-
ные язвы, которые долго не заживают. 

Хлор в большинстве соединений проявляет степень окисления –1 
(ОЭО = 3,0). В соединениях с более электроотрицательными элемен-
тами: фтором, кислородом, азотом он проявляет положительные сте-
пени окисления. В соединениях с кислородом, например, степени 
окисления хлора могут быть +1,+3, +5, +7, а также +4 и +6. 

Молекулярный хлор состоит из двух атомов. В обычных условиях 
это газ желто-зеленого цвета. В воде растворяется ограниченно (один 
объем воды растворяет примерно два объема хлора, полученный рас-
твор называют хлорной водой). 

Хлор – активный окислитель. Он энергично реагирует с металлами 
и большинством неметаллов (исключение составляют кислород, азот и 
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благородные газы), с многими сложными веществами. Вступает в ре-
акции диспропорционирования, например: 

Cl2 + 2 NаОН = NаСl + NаСlO + Н2О. 

Свободный хлор получают окислением хлорида. В лабораторных 
условиях, например, часто по реакции 

4 HClконц + MnO2 = Cl2 + MnCl2 + 2 H2O. 

В технике хлор добывают электролизом водного раствора хлорида 
натрия и как побочный продукт при получении натрия электролизом рас-
плава натрия. Он применяется для обеззараживания воды, как окислитель 
в химической промышленности, в металлургии цветных металлов. 

Большое применение в технике имеет хлороводород НСl. Его по-
лучают синтезом из простых веществ 

H2(г) + Cl2(г) = 2 HCl(г). 

Хлороводород хорошо поглощается водой: 1 объем воды при 20 °С 
поглощает примерно 450 объемов НС1. Водный раствор хлороводоро-
да называется соляной кислотой. 

В ряду галогеноводородов НF – НС1 – НВг – HI происходит воз-
растание восстановительных свойств, так как увеличивается межъ-
ядерное расстояние и уменьшается энергия связи. В водных растворах 
сила кислот в этом ряду увеличивается. 

При гидролизе хлора образуется, наряду с соляной кислотой, хлор-
новатистая НСlO: 

Cl2 + НОН  H+ + Cl– + HClO 

Cl2 + НОН  HCl + HClO. 

В этом соединении хлор проявляет степень окисления +1. Хлорно-
ватистая кислота слабая (Кд = 510–8). Ее соли называются гипохлори-
тами. Производные хлора (+1) являются сильными окислителями; на 
этом их свойстве, в частности, основано использование гипохлоритов в 
качестве отбеливающего средства, наибольший практический интерес 
представляет гипохлорит кальция Са(С1О)2. Его получают по реакции 

2 Са(ОН)2+ 2 Сl2 = Са(СlО)2 + СаСl2+ 2 Н2О. 

Технический продукт (белильная, или хлорная, известь) можно 
рассматривать как смешанное соединение Са(СlO)С1, т. е. гипохлорит-
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хлорид кальция. Беление основано на окислении загрязняющих ве-
ществ хлорноватистой кислотой, которая из растворов гипохлоритов 
вытесняется углекислотой воздуха 

NаСlO + СО2 + Н2О = NаНСО3 + НСlО. 

В хлористой кислоте НС1О2 хлор проявляет степень окисления +3. 
В свободном состоянии ее нельзя получить, а в водном растворе быст-
ро разлагается. Раствор НСlО2 – кислота средней силы (Кд = 1,1·10–2). 
Соли хлористой кислоты называются хлоритами. При нагревании они 
диспропорционируют 

3 NаСlO2 = NаСl + 2NаСlO3 

и разлагаются с выделением кислорода 

NаСlO2 = NаСl + О2. 

Хлорноватая кислота НС1О3 в свободном состоянии также не по-
лучена, но известны ее концентрированные (до 40 %) водные раство-
ры, Водный раствор НСlO3 – сильная кислота. Обычно ее получают 
обменной реакцией 

Ва(СlO3)2(р) + Н2SO4(г) = ВаSО4(т) + 2 НСlО3(р). 

Хлорноватая кислота по свойствам напоминает азотную; в частно-
сти, ее смесь с соляной кислотой – сильный окислитель (типа «царская 
водка»). 

Соли хлорноватой кислоты называются хлоратами. Наибольшее 
практическое значение из них имеет хлорат калия КСlO3 (бертолетова 
соль), который получают пропусканием хлора через горячий раствор 
гидроксида калия 

6 КОН+ 3 Сl2 = КСlO3 + 5 КСl + 3 Н2О 

или электролизом горячего раствора хлорида калия. 
При нагревании хлораты диспропорционируют 

4 KClO3 = 3 KClO4 + KCl, 

в присутствии катализатора разлагаются, выделяя кислород 

2 КСlO3 = 2 КСl + 3 О2. 

Хлораты при нагревании являются сильными окислителями. 
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Высшую степень окисления +7 хлор проявляет в оксиде Сl2О7, тет-

раоксохлорат (VII)-ионе 4ClO , а также в ряде оксофторидов и соот-
ветствующих им анионных комплексах (например, [СlO3F], [СlO3F2]). 

Хлорная кислота НСlО4 – бесцветная жидкость, способная взры-
ваться. Хорошо растворяется в воде 

Н2O . . . . НСlO4  3OH  + 4ClO . 

Водные растворы кислоты устойчивы. Хлорная кислота является 
одной из наиболее сильных кислот. Ее получают действием концен-
трированной серной кислоты на КСlО4 

КСlO4+ Н2SO4 = НСlO4 + КНSO4. 

Соли хлорной кислоты называются перхлоратами. Из них наиболь-
шее практическое значение имеет перхлорат калия. Применяются пер-
хлораты в основном в производстве взрывчатых веществ. 

В ряду ClO – 2ClO  – 3ClO  – 4ClO  устойчивость анионов возрас-
тает, а окислительная активность уменьшается. Так, гипохлориты 
вступают в реакции окисления-восстановления в любой среде, 
хлораты – в растворах только сильно кислой среды: 

3ClO  + I– + Н2О  реакция не идет; 

3ClO  + 6 I– + 6 Н+  Сl– + 3 I2 + 3 Н2О. 

Однако в расплавах (высокие температуры) хлораты проявляют 
сильные окислительные свойства даже в щелочной среде 

КС1O3 + 3 МnО2 + 6 NаОН сплавление  КСl + 3 Nа2МnО4 + 3 Н2О. 

Окислительная способность 4ClO -иона в растворах практически 
не проявляется. 

Сила кислот в ряду HClO – НClO2 – НСlO3 – НСlO4 возрастает, что 
наглядно показывают константы их ионизации 

 
 HClO НClO2 НСlO3 НСlO4 

рК 7,3 1,97 –1 –10 
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Бром, йод и астат проявляют большое сходство с типическими эле-
ментами, но при высоких степенях окисления существенно отличаются 

от них. Проявляют степени окисления –1, +1, +3, +5, +7. Наиболее 
устойчивы соединения со степенями окисления –1 и +5. 

Молекулы элементов подгруппы брома двухатомны. В обычных 
условиях бром Br2 – красно-коричневая жидкость, йод I2 – черно-
фиолетовые кристаллы с металлическим блеском, астат At2 – твердое 
вещество металлического вида (самый редкий на Земле ~ 70 мг). 

Растворимость их в воде сравнительно мала. Растворы хлора и 
брома в воде получили название хлорной и бромной воды. Бром и хлор 
лучше растворяются в органических растворителях (спирт, бензол, 
эфир, сероуглерод и др.), что и используется для их извлечения (экс-
трагирования) из различных смесей. 

Окислительная активность галогенов в ряду F2 – Сl2 – Вr2 – I2 – Аt2 
падает, соответственно возрастает восстановительная активность как 
простых веществ, так и галогенид-ионов в ряду F––Сl––Вr––I––Аt–.  
Например, 

3 I2 + 10 HNO3(конц) = 6 HIO3 + 10 NO + 2 H2O. 

В водном растворе часть молекул галогенов взаимодействует с рас-
творителем (реакции диспропорционирования) и в ряду Сl2–Вг2–I2 
уменьшается способность к реакциям диспропорционирования: 

(Hal)2 + H2O  HHalO + H+ + Hal–. 

Константы данного окислительно-восстановительного равновесия 
равны для Cl2 – 3,910–4, Br2 – 5,810–9, I2 – 510–23. 

Бром и йод получают окислением бромидов и иодидов. Например, 

2 NаЭ–1 + МnО2 + 2 Н2SО4 = Э2 + МnSО4 + Nа2SО4 + 2 Н2О. 

Для получения брома в качестве окислителя часто используется 
хлор 

2 KBr + Cl2 = 2 KCl + Br2. 

Производные ЭО– (гипобромиты и гипоиодиты) по свойствам и 
способам получения подобны гипохлоритам. При нагревании они лег-
ко диспропорционируют 

3
1

KЭО


 = 2 
1

KЭ


 + 
5

3K ЭО

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или распадаются, выделяя кислород 

2 
1

KЭО


 = 2 
1

KЭ


 + О2. 

Слабые кислоты – бромноватистая НВrO и йодноватистая НIO –
известны только в разбавленных водных растворах. Как и хлорновати-
стая кислота, при нагревании и на свету они разлагаются. В ряду 
НСlО–НВrO–НIO растет относительная устойчивость. 

Водные растворы НВrO3 и НIO3 – сильные кислоты – бромноватая 
и йодноватая соответственно. В ряду НСlO3–НВrO3–НIO3 кислотные 
свойства ослабевают, а устойчивость соединений растет. Так, хлорно-
ватая кислота существует только в растворах, а йодноватую можно 
выделить в твердом состоянии. Соли кислот НВrO3 и НIO3 называются 
броматами и йодатами соответственно. При сильном нагревании они 
разлагаются с выделением кислорода 

5 10384 C
3 22 Na Br O  2 Na Br   3 O

   . 

Гексаоксойодат(VII) водорода Н5IO6 – бесцветное кристаллическое 
вещество, растворимое в воде. Водный раствор его – йодная кислота, 
слабее хлорной кислоты (К1 = 2,810–2, К2 = 5,410–9, K3 = 10–15). Соли ее 
называют периодатами, их получают из йодатов либо реакцией дис-
пропорционирования 

5 Ва(IO3)2 = Ва5(IO6)2 + 4 I2 + 9 O2, 

либо окислением хлором в щелочной среде 

КIO3+ С12 + 6 КОН = К5IO6 + 2 КС1 + 3Н2О, 

либо электролитическим способом 

электролиз
3 разб 2 2 3 2 6NaIO 2NaOH H O Н ( ) Na H IO ( ).катод анод       

Тетраоксобромат(VII) водорода в свободном состоянии не выде-
лен, получены его водные растворы. Бромная кислота НВrО4 по силе 
приближается к хлорной. Как окислитель она сильнее и хлорной, и 
йодной кислот. Соли бромной кислоты – перброматы получают окис-
лением триоксоброматов(V) в щелочной среде. Например, 

KBrO3 + F2 + 2 KOH(разб) = KBrO4 + 2 KF + H2O, 


