
Элементы групп

VII A и VIII A

Лекция 13



1. Общая характеристика элементов группы VIIA.
2. Природные ресурсы, физические и химические

свойства галогенов.
3. Соединения галогенов с водородом.
4. Кислородсодержащие кислоты галогенов.
5. Биологическая роль и применение в медицине и

фармации соединений элементов группы VII A.
6. Элементы группы VIIIA. Общая характеристика.

Физические и химические свойства инертных
газов.

Основные вопросы





Природные ресурсы фтора

Криолит (Na3AlF6)Флюорит (CaF2) Фторапатит 
(Ca5(PO4)3F )



Природные ресурсы хлора

Карналлит
(KMgCl3·6H2O)

Галлит (NaCl) Сильвит (KCl)

Сильвинит (nNaCl∙mKCl)



9F, 

17Cl

35Br, 53I

85At

- ns2np5

- nd0ns2np5

- (n-1)d10nd0ns2np5

- (n-2)f14(n-1)d10ns2np5

Электронные конфигурации



Свойства элементов подгруппы VIIA

Свойства F CI Br I
Атомный радиус, нм 0,064 0,099 0,114 0,133

Радиус иона Г-, нм 0,133 0,181 0,196 0,220

Длина связи  Э - Г, нм 0,142 0,199 0,228 0,267

Сродство к электрону, 
кДж/моль

349 328 325 295

ОЭО 4,0 3,2 3,0 2,7

Энергия ионизации,
кДж/моль (Э→Э+ + е-)

1681 1251 1140 1008

Стандарт. электродный
пот-ал, В (Э2 + 2е- = 2Э-)

2,87 1,36 1,08 0,54

Потенциал ионизации, эВ 17,4 13,0 11,8 10,45



Особенности химии фтора:
1) ограниченные валентные возможности и степени

окисления фтора (атом фтора не имеет d-орбиталей,
возможны только две степени окисления: 0 и -1);

2) фтор – безусловный окислитель и восстановителем 
быть не может;

3) невысокая прочность молекулы фтора обусловлена
отсутствием у фтора d - орбиталей. В молекулах
остальных галогенов имеет место дополнительное 
- связывание за счет p-электронов и d-орбиталей.



В атмосфере фтора «горят» такие стойкие
вещества как стекло (в виде ваты) и вода:

SiO2 + 2F2 → SiF4 + O2↑
2H2O + 2F2 → 4HF + O2↑

Фтор окисляет 
кислород

+ S → SF6

+ P → PF5

+ Xe → XeF4 (кроме He, Ne, Ar)

F2

Исключительно активно протекает взаимодействие фтора с
большинством простых веществ ( F2 – реагирует с S, P – при
температуре жидкого воздуха (-190°С)



По мере увеличения порядкового номера галогенов 
их активность заметно уменьшается

+ O2, N2, C, инертные газы ≠;

- активность еще слабее,     чем 
у F2 и Cl2

Cl2

Br2, I2



2FeCl2 + Cl2 → 2FeCl3

H2S + I2 → S↓ + 2HI

2HNO3 + 4F2 → 2HF + 2NF3 + 3O2↑

H2SO4 + 4F2 → 2HF + SF6↑ + 2O2↑ 

Br2 + 2I─ → 2Br─ + I2



Вытеснение йода и брома из 
их солей с помощью хлора



Фтор не может быть растворен в воде,

так как разлагает её:

2F2 + 2H2O → 4HF + O2↑

Cl2, Br2 и I2 взаимодействуют с водой по типу 
реакций диспропорционирования:

Cl2 + H2O (холодная) ↔ HCl + HClO
хлорноватистая к-та

3Cl2 + 3H2O (горячая) ↔ 5HCl + HClO3
хлорноватая к-та

Растворы Cl2, Br2 и I2 в воде – хлорная, бромная и йодная вода



Если к хлорной воде добавить щелочь, то равновесие 
смещается вправо и реакция идет практически до 

конца:

2KOH + Cl2 → KCl + KClO + H2O (холод)

гипохлорит калия

3Cl2 + 6KOH → 5KCl + KClO3 + 3H2O (нагревание)

хлорат калия

3Br2 + 6NaOH → 5NaBr + NaBrO3 + 3H2O
t



+ F2 → HF (в темноте и со взрывом)

+ Cl2 → HCl (hυ или при t0C)

+ Br2 → HBr (при t0C )

+ I2 → HI (при  очень высокой t0C)

H2

Галогеноводороды (HHal)



SiO2 + 4HF → SiF4↑ + 2H2O

В ряду HF – HI сила кислот
увеличивается, что определяется
уменьшением в этом ряду прочности связи

H – Hal

Причина этого явления связана не с силой
кислоты, а со сходством кислорода и фтора по
таким характеристикам, как:

• радиусы атомов и ионов

• прочность образуемых связей



«Травление» стекла 
фтороводородом



Галогеноводороды проявляют в водных
растворах окислительно-восстановительную
двойственность.

Окислительные свойства HHal проявляют за
счет ионов H+:

Zn + 2HCl → ZnCl2 + H2↑

Восстановительные свойства HHal проявляют
за счет ионов Hal─:

MnO2 + 4HCl→ MnCl2 + Cl2+ 2H2O



В ряду F─, Cl─, Br─, I─

восстановительная активность
увеличивается.

F─ восстановительные свойства не
проявляет



Ионные галиды

образованы щелочными и щелочно-земельными
металлами ( NaF, CaF2, KI);

Ковалентные галиды

образованы неметаллическими элементами (SiF4,
BBr3, PI3)



Растворимость в воде ионных
галогенидов изменяется : 

иодид > бромид > хлорид > фторид

Фактором, определяющим растворимость,
является прочность кристаллической решетки,
которая с уменьшением ионного радиуса галогена
возрастает



Ковалентные (кислотные) галиды при
гидролизе создают кислую среду:

SiF4 + 3H2O → H2SiO3 + 4HF

SiCl4 +  3H2O → H2SiO3 + 4HCl

Ионные (основные) хлориды, бромиды, 
иодиды гидролизу практически не 

подвергаются:

KBr + H2O → реакция практически не идет



2NaCl + H2SO4(конц.) → Na2SO4 + 2HCl↑

CaF2 + H2SO4 → CaSO4 + 2HF↑

2KBr + 3H2SO4(конц.) → 2KHSO4 + Br2 + SO2↑+2H2O

8KI + 5H2SO4(конц.) → 4K2SO4 + 4I2 + H2S↑+ 4H2O

Ионы галогенов, кроме фторид иона (F─),
обладают восстановительными свойствами,
усиливающимися в ряду Cl─ – Br ─ – I─



Получение хлора из соляной 
кислоты



FeF3 + 3KF → K3[FeF6]

KBr + AlBr3 → K[AlBr4]



+1

HClO – хлорноватистая кислота, 

известна только в водном растворе

Cl2 + H2O → HCl + HClO

HClO → HCl + O∙hϑ

Кислородсодержащие кислоты 
галогенов



3KClO  →  2KCl + KClO3

2KClO  →  2KCl + O2↑

Ca(ClO)2 + CaCl2 - хлорная (белильная) 
известь

бертолетова соль



Хлорная вода как 
отбеливатель



3HClO → 2HCl + HClO3
t

+5

HClO3 – хлорноватая кислота, сильная 
кислота, в свободном состоянии не выделена

2KClO3 → 2KCl + 3O2↑

2KClO3 + 12KI + 6H2SO4 → 6K2SO4 + 5I2 + 2KCl + 6H2O

MnO2



3HClO3 →  HClO4 + 2ClO2 + H2O

HClO4 – хлорная кислота, сильная кислота, 
выделена в свободном виде

H2SO4

2ClO2 + H2O → HClO3 + HClO2

HClO2 – хлористая кислота, средней силы 
кислота, в свободном состоянии не получена

3NaClO2 → NaClO3 + 2NaCl t

+7

+3



Некоторые оксиды хлора



Кислородсодержащие кислоты хлора

Свойства HClO HClO2 HClO3 HClO4

Степень окис-
ления хлора

+1 +3 +5 +7

Название 
кислоты

Хлорнова-
тистая

Хлористая Хлорноватая Хлорная

Название солей Гипохлориты Хлориты Хлораты Перхло-
раты

Стандартный 
потенциал пар 

HClOx/Cl─, B
+1,5 +1,56 +1,45 +1,38

Возрастание силы кислот →

← Повышение окислительной активности



В ряду ClO- - ClO2
- - ClO3

- - ClO4
-

• уменьшается длина связи (Cl - O)

• увеличивается прочность связи кислорода с хлором

• связь H - O становится более ионной

усиление окислительной способности

увеличение устойчивости соединений





HBrO3 – бромноватая (броматы)

HIO3 – йодноватая (йодаты)

Br2 + 5Cl2 + 6H2O → 2HBrO3 +10HCl

HClO3 ─ HBrO3 ─ HIO3
повышение устойчивости кислот →

← увеличение кислотных свойств



Fкостная 
ткань

зубы

ногти

Ca5(PO4)3F -фторапатит



Хлор
В организме человека содержится примерно 100 г

хлора. Хлорид-ионы играют важную биологическую
роль:

• активируют некоторые ферменты;

• обеспечивают связь катионов с некоторыми белками;

• участвуют в поддержании осмотического давления.



Сайты связывания Cl-

белками

GLY ALA ARG PRO LEU VAL SER THR ASP GLU
Пептидная связь 48% 36% 18% 4% 36% 23% 32% 37% 54% 44%
Функциональные группы 0% 0% 56% 0% 0% 0% 25% 33% 23% 28%
Углеродный скелет 52% 64% 26% 96% 64% 77% 43% 30% 23% 28%

GLN CYS TRP HIS PHE TYR MET ILE ASN LYS
Пептидная связь 20% 43% 0% 35% 35% 27% 20% 35% 33% 28%
Функциональные группы 40% 0% 54% 19% 0% 15% 10% 0% 51% 37%
Углеродный скелет 40% 57% 46% 46% 65% 58% 70% 65% 16% 35%



Йод - незаменимый биогенный элемент

В организме человека содержится

около 25 мг йода.

Почти весь йод, содержащийся в щитовидной
железе, находится в связанном состоянии – в виде
гормонов (тироксин и трийодтиронин) – и только
1% его находится в виде йодид-иона.

R – CO – NH – R1 + I2 → R – CO – NI – R1 + HI



Трийод- и тетрайодтиронин



Йодид калия – наиболее часто 
используемый «анионный» тушитель 
флюоресценции остатков тирозина и 
триптофана в белках



Неорганические лекарственные 
вещества – производные галогенов –

делятся на 2 группы:

1. Препараты свободного (в молекулярном состоянии)
галогена – йода;

!!! известь хлорная (действующее вещество – кальция
хлорид-гипохлорит), хлорамин (действие основано на
выделении молекулярного галогена – хлора) !!!

2. Кислота хлороводородная и лекарственные
средства, являющиеся солями галогеноводородных
кислот



Хлорирование воды



Элементы VIIIA группы
2He 1s2

10Ne

18Ar

36Kr

54Xe

86Rn

Возможны степени окисления +2, +4, +6 и
максимально +8, кроме He и Ne

ns2np6



Хе, Kr, Rn реагируют со фтором и 
проявляют степени окисления от +2 до +8

XeF2, XeF4 XeF6

KrF2, KrF4

RnF4



По отношению к воде, фториды
ксенона проявляют акцепторную
активность:

XeF4 + Н2О = XeОF2 + 2НF (рH < 7),

XeF6 + H2O = XeOF4 + 2HF
Оксофторид

ксенона



Фториды ксенона склонны к диспропор-
ционированию, что приводит к переходу от низших 
фторидов к высшим :

+2 0 +4

2XeF2 = Xe↑+ XeF4

+4 0 +6

3XeF4 = Xe↑+ 2XeF6



4KI + XeF4 + 2HF → Xe + 2I2 + 4KF
окислитель

Pt + XeF4 + 2HF → Xe + H2[PtF6]



0 +6 +8

Xe    ←    Xe    →    Xe
окислитель восстановитель

+6e -2e

Xe(OH)6 + 6KI + 6HCl → Xe + 3I2 +6KCl + 6H2O
окислитель

XeO3 + O3 + 4NaOH → Na4XeO6 + O2 + 2H2O
восстановитель ксенат натрия



• Радон находит применение в лучевой терапии в
качестве источника α–частиц

• Ксенон служит контрастным веществом при
энцефалографии

• Ксенон и остальные благородные газы могут
служить основными действующими веществами в
газовых смесях для наркоза



Радон может накапливаться в 
зданиях



Ксенон связывается с 
белками, в том числе, с 
NMDA-рецепторами

*

**

*



Спасибо за внимание!


