
第12章

卤 素

Chapter 12 The Halogens



２.熟悉卤素单质和次卤酸及其盐
发生歧化反应的条件和递变的规律。

３.能较熟练地运用元素电势图来判
断卤素及其化合物各氧化态间的转化
关系。

１.熟悉卤素及其重要化合物的基
本化学性质、结构、制备和用途，
掌握它们的共性和差异性。

本章基本要求 学习内容

卤素的通性

卤素的单质

卤素的化合物

拟卤素
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卤素，希腊文原义为成盐元素

12-1    卤素概述

1.在周期表中的位置



2、存在形式
卤素是最活泼的一族非金属元素

---自然界中化合态形式存在

氯和溴盐：

大量在海水中
NaCl、NaBr

氟盐：萤石(CaF2)、
冰晶石(Na3AlF6)、磷
灰石(Ca5F(PO4)3)

I：智利硝石
(NaIO3)和富集
于海带、海藻
中的碘化物•

At为放射性元素，其中寿命最长的同位素210At的半
衰期为8.3小时。主要由人工合成。

4
2He + 

209
83Bi →

211
85At + 2 

1
0n



氟(F) 氯(Cl) 溴(Br) 碘(I)

价层电子构型 2s22p5 3s23p5 4s24p5 5s25p5

电负性(χ) 3.98 3.16 2.96 2.66

I1/(kJ·mol-1) 1681 1251 1140 1008

E1/(kJ·mol-1) 328 349 325 295

主要氧化数

p380 φ
-1、0

-1、0

+1、+3 
+5、+7

-1、0 

+1、+3 
+5、+7

-1、0 

+1、+3 
+5、+7

3.卤素的性质 同周期中非金属性最强

不能混淆自由原子的性质与由原子所形成的单质或化合物的性质
—原子(单个气态)的活泼性
—分子的活泼性 p401 离能+E或解离能+E +水合能

比较F、Cl的E1，如何理解单质F2比Cl2活泼？

原子
结构

分子
形成
结构

宏观
性质

非金

属性
↓

多种
氧化
态



4.成键特征

X（ns2np5) 夺取一个电子 X－ (ns2np6 )
或共用一对电子

形成+1,+3,+5,+7氧化数的共价化合物。

形成-1氧化数的离子或共价化合物：

氯、溴、碘成对的ns2np5电子可以依次被拆开或作为
配位电子对而进行成键，因而可以有多种氧化态

HClO、HClO2、HClO3、ClO4
-、IF7、IF5、ICl3

+1 +3 +5 +7 +7 +5 +3

F电负性大，无正氧化数

具有多种氧化数并相差2。ⅥA族呢？？？



具有多种氧化数并相差2

奇数族元素的氧化数为奇数

ⅦA奇数族

E
ns

np

拆开1对电子

ns np nd

+3

+5

ⅥA偶数族

偶数族元素的氧化数为偶数

E
ns

np

+2

ns np nd

+4

+6



因为 F 原子体积太小——价层电子间有较强
的排斥力——致使键变弱的缘故。

此现象在 N、O 族中也存在——2周期特殊性

(a)C-X键，(b)H-X键，(c)X-X键的解离能

5. F的特殊性

F的电负性最大

无正氧化值，但其
电子亲和能却小于
Cl 

 F-F159 键解离焓
也低于 Cl-Cl243 键



在族内，元素的性质相似；而且规律性变化——

从F→I：原子半径↑，电离能↓，电负性↓，非金属

性↓。

元素性质小结

卤素元素在每一周期中，原子半径最小，电离能

最大，电子亲合能最小，电负性最大。——都是活

泼的非金属元素。卤素和同周期元素相比较，其非

金属是最强的。

本族，氧化还原化学是重点。
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● 在某pH下(一般pH=0或pH=14两种介质)，以某元

素的各氧化态为横坐标，以其单质分别氧化或还原成

各氧化态时的自由能变为纵坐标所作成的图

MnO4
- +0.558 MnO4

2- 2.26 MnO2
0.95 Mn3+ +1.541 Mn2+ -1.185 Mn

8.4.3    自由能—氧化态图

锰的自由能—氧化态图的制作

● pH=0介质，单质锰和锰的各种氧化态组成电对

● 计算出各电对的电极电势
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● 据△rG
θ= -nφθ F，求出各电对的△rG

θ

● 确定坐标：

横坐标-----氧化数

纵坐标-----单质生成各氧化态时的

自由能变△rG
θ

列表

①单质为氧化型时，纵坐标为上边计算的△rG
θ

②单质为还原型时，纵坐标为上边计算的-△rG
θ 

锰为此情况

电对 φθ (V)    △rG
θ(kJ·mol-1 )    纵坐标

Mn2++2e-= Mn         -1.185             228.7                  -228.7 

Mn3++3e-= Mn         -0.276              79.9                   -79.9 

MnO2+4e- = Mn       0.0302           -11.65                   11.65 

MnO4
2-+6e- = Mn     0.774             -448.1                   448.1 

MnO4
-+7e- = Mn      0.743      -501.9                   501.9
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● 确定出五个坐标点 (2， -228.7)    (3，-79.9)   

(4， 11.65 )    (6， 448.1 )    (7， 501.9 )

作出锰的氧化态—吉布斯自由能图

0    I     II   III  IV   V   VI  VII

0

-200

200

400

600
4MnO

2

4MnO 

2MnO3Mn 

2Mn 

Mn

1( )G kJ mol  

① Mn2+，最低点 最稳定

② MnO4
2-和Mn3+ 易歧化

③两点连线斜率 k =φθ·F

④斜率越大-----

氧化型的氧化性越强

斜率越小-----

还原型的还原性越强
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12 ——酸 性 介 质

-----碱性 介 质

H
3
IO

6

2-
(2.41)

ClO
4

-
(3.18)

BrO
4

-
(4.47)

H
5
IO

6
(9.27)

ClO
4

-
(9.79)

BrO
4

-
(11.12)

IO3

-
(1.01)

ClO3

-
(2.38)

BrO 3

- (2.61)

IO 3

- (5.97)
ClO 3

- (7.33)BrO 3

- (7.60)

ClO2

-
(1.72)

HClO 2
(4.91)

ClO
-
(0.40)

IO
-
(0.45)

BrO
-
(0.45)

HIO
(1.45)HBrO
(1.60)HClO
(1.61)

I
2

 

Br
2

Cl
2

F
2

O
2

F
-
(-3.06)

Cl
- (-1

.36)
Br

- (-1.06)

I
-
(-0.54)

H
2
O(-2.46)

OH
-
(-0.79)

G

/F(V)

Z

① 氯、溴、碘的含氧酸在酸性介质皆

为强氧化剂，而在碱性介质中氧化性减
弱；
② Cl2，Br2、I2、ClO-、BrO-、IO-都

不稳定，在碱性介质中易歧化，而
XO3

-在碱性介质中稳定不易歧化。

12.1.3  卤素自由能氧化态图



1.单质的物理性质
12-2 卤族单质

F2 Cl2 Br2 I2

室温聚集态

分子间力

b.p./℃

m.p./℃

颜色

共价半径/pm

g

小

-188

-220

无色(浅黄)

58

g

-34.5

-101

黄绿

99

l

59

-7.3

红棕

114

s

大

183

升华

紫色

133

在周期表中，整族是双原子分子的只有卤素

固态为分

子晶体

熔、沸点升高

Cl2

Br2

I2



物质呈现被吸

收光的互补色

可见光全吸收—黑色；

完全不吸收，全反射—白色；

各种波长均吸收部分—灰色；

吸收特定波长的光—显示互补色

非透明物质

的颜色

* *

np np  跃迁吸收

)()()()()()(:
2

2

2

2

22222

2






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



























x

z

y

z

y

x np

np

np

np

np

npnsnsnsnsX 











氟是人体必需的痕量元素，是形成强硬的骨骼和预防龋齿所

必需的元素。人体所需的氟主要来源于饮水，人饮用水的含
氟量以0.5～1.0mg/dm3比较适宜，小于此值时，龋齿病发病
率高70%～90%。饮水中含氟量超过4mg/dm3时，人易患氟

骨病，骨骼畸形严重威胁人体健康。目前对氟病没有特效疗
法，主要办法是降低饮水中的含氟量，煮沸是一种最简单易
行的去氟方法。

氯气具有强烈的窒息气味，有毒！吸入少量时会刺激鼻腔

和喉头黏膜，引起胸部疼痛和咳嗽，吸入大量就会窒息死亡。
发生氯气中毒时可吸入酒精和乙醚的混合蒸气作为解毒剂。
吸入氨水蒸气也有效。Cl2极易液化，如果使之冷却至239K或
常温时在0.6MPa下，氯气就会变成黄绿色油状液体。



溴 是唯一在常温下处于液体的非金属元素。它是一种易挥

发的红棕色液体。具有刺激性气味。溴蒸气毒性很强，能刺
激眼睛和粘膜。液溴能够灼伤皮肤，使用时必须带橡胶手套。
溴是游泳池一种最有效的消毒剂，也可用来制造漂白粉和火
焰抑止剂，溴化物则可用于镇静剂。

碘在常温下为紫黑色固体，具有毒性，易溶于汽油、乙醇、

苯等溶剂，微溶于水，加碘化物可增加碘的溶解度并加快溶
解速度。有升华性，加热即升华，蒸汽呈紫红色，但无空气
时为深蓝色。碘是所有卤族元素中最安全的，因为氟、氯、
溴的毒性、腐蚀性均比碘强，而砹虽毒性比碘弱，但有放射
性。但是，碘对人体并不安全，尤其是碘蒸气，会刺激粘膜。
即使要补碘，也要用无毒的碘酸盐（如碘酸钾KIO₃）。所以
所有的卤族元素对人体都不安全。



卤素原子都有取得一个电子而形成卤素阴离
子的强烈趋势：

1/2X2 + e- ＝ X-

故卤素单质最突出的化学性质是氧化性。除I2外，
它们均为强氧化剂。

2 卤素单质的化学性质

卤素单质性质变化：

F2 Cl2 Br2 I2

2.87   1.36    1.065   0.535

大 小

小 大

（X2/X
-）/ V：

X2    氧化性

X- 还原性



卤素的化学性质主要是氧化还原反应

①与金属、非金属的反应 ②与水的反应

③与碱的反应 ④与烃类反应

氟在低温或高温下都可以和所有的金属直接作用，
生成高价氟化物。

nF2 ＋ 2M ＝ 2MFn（M = 金属）

氟与铜、镍、镁作用时，在金属表面生成薄层金属
氟化物而阻止了反应的进行。氟可以贮存在铜、镍、
镁或它们的合金制成的合金中。



氯气能与各种金属作用，反应比
较剧烈。例如钠、铁、锡、锑、铜
等能在氯气中燃烧，甚至连不与氧
气反应的银、铂、金也能与氯气直
接化合。

氯气在干燥的情况下不与铁作用。
干燥的液氯贮存于铁罐或钢瓶中。

Br2 I2常温下只能与活泼金属反应。在较高温度下也可与其

它金属反应。



氟:

几乎与所有的非金属（氧、氮除外）都能直接化合，甚至
在低温下氟仍可以与硫、磷、硅、碳等猛烈反应产生火焰。
甚至极不活泼的稀有气体氙 Xe ，也能在 523K 与氟发生化
学反应生成氟化物。氟在低温和黑暗中即可和氢直接化合，
放出大量的热并引起爆炸。

F2 + H2 == 2HF

氟与非金属元素的作用通常是剧烈的，这是因为生成的氟
化物具有挥发性，它们的生成并不妨碍非金属表面与氟的
进一步作用。



氯:能与大多数非金属单质直接

化合，反应程度虽不如氟猛烈，

但也比较剧烈。

例如：氯能与磷、硫、氟、碘、

氢等多种非金属单质作用生成

氯化物。

2P + 3Br2 =  2PBr3   

2P + 3I2 = 2PI3

（无色发烟液体）

（红色固体）



2023/3/13 23

2、卤素与水的反应

①发生氧化反应： X2 + 2 H2O =4HX + O2

激烈程度：F2﹥Cl2﹥Br2

②发生岐化反应： X2 + H2O =HXO + HX

K(Cl2)=4.8×10-4

K(Br2)=5.0×10-9

K(I2)   =3.0×10-13

因此：Cl2﹥Br2﹥I2

由于K 很小，将其水溶液叫“氯水”、“溴水

”和“碘水”。
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第一类反应：

X2 + H2O = 2HX + 1/2 O2 ↑ 

该反应是由下面两个半反应组成的：

① X2 + 2e- ＝ 2X- φa
θ(F2 /F-)= 2.87V 

φa
θ (Cl2/Cl-)= 1.36V

φa
θ (Br2/Br-)= 1.07V

φa
θ(I2/I

-)= 0.54V 

② O2 + 4H+ + 4e- ＝ 2H2O

φa
θ(O2/O

2-)= 1.23V 

从电极电势值可以看出，卤素单质与水的反应 趋势
是F2﹥Cl2﹥Br2 ﹥ I2
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以pH为横坐标，标准电极电势为纵坐标作图，就可得到卤
素与水反应的pH电势图：

① X2 + 2e- ＝ 2X-

② O2 + 4H+ + 4e- ＝ 2H2O

半反应②式相应于图中的b线。其它四条线相应于半反应①式中的F、
Cl、Br和I。b线的上方代表O2存在区，b线的下方表示水的稳定区。从
图中可以看出，F2与水反应的趋势最大，Cl2次之，它们在一般酸性溶
液中就能发生反应；当水溶液的pH>3时，Br2才能发生反应；水溶液的
pH>12时，I2才能发生反应。
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第二类反应：歧化反应

X2 + H2O =HX + HXO 

 氟与水不发生歧化反应。

氯与溴对水的反应从热力学角度看可以发生第一类反应，但由于第一类反应的活化
能较高而实际上速度很慢，事实上氯与溴对水进行的是第二类反应──歧化反应。

歧化反应进行的程度与溶液的 pH 值有很大关系：

在碱存在下，促进 X2 在 H2O 中的溶解，岐化:

X2 + 2 OH- = X- + XO-+ H2O（12-3）

3 X2 + 6 OH- = 5 X- + XO3
-+ 3 H2O （12-4）

XO- = 2X- + XO3
-

Cl2:在20℃时只有前一反应进行，70℃时后一反应才进行得很快；

Br2:在 20℃时两个反应都进行很快，0℃时后一反应才较缓慢；

I2 :在0℃时后一反应也进行得很快，所以I2与碱反应只能得到碘酸盐。

I2在任何温度下
按12-4进行，Cl2

和Br2需要温度按
12-4进行

F与其它卤素的不同处
：①与水反应放出O2

②与碱反应不歧化
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3、卤素间的置换反应

卤素单质都是氧化剂。

氯气能氧化溴离子和碘离子成

为单质: 

Cl2 + 2NaBr ＝ Br2 + 2NaCl 

Cl2 + 2NaI ＝ I2 +2NaCl 

I2 +5Cl2 +6H2O ＝ 2IO3
- + 

10Cl- + 12H+

溴能氧化碘离子成为碘单质。

Br2 + 2NaI ＝ I2 + 2NaBr 

卤素的电势图



3. 单质的制备

卤素在自然界中主要以氧化数为-1的卤化物存

在。制备卤素单质都是用氧化其相应卤化物的方

法。

工业制备方法

F2 电解法

Cl2 电解法 化学法

Br2 化学法

I2 化学法

困

难

的

程

度



F2

3. 单质的制备

单质氟是最活泼的非金属，氟是最强的氧化剂。从1768年发现

HF 以后，直到1886年得到F2历时118年。这期间很多科学家进行了长

期不懈的艰苦工作，不少科学家损坏了健康，甚至献出了生命。单质

氟的的制取可谓是化学元素发现史上一段悲壮的历程。

1886年 莫桑（Moissan）采用溶有少量 KF 的HF 液体做电解液，电解

槽和电极用 Pt-In 合金，U 形管中装有 NaF 吸收 HF：

2HF(l)(不纯)   == H2↑+ F2↑
电解

249K

H. Moissan
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电解过程中要不断添加无水 HF 液体.  

熔盐电解装置图电解总反应：2 KHF2(l)   =   2 KF(S) + H2↑+ F2↑
电解

353～373K

现代工业上大规模制取氟是用三份氟氢
化钾KHF2和两份无水氟化氢HF（含水量低
于0.02%）的混合物为电解质，用铜制的容
器作电解槽，槽身作阴极，石墨作阳极，在
373K左右进行电解。

阳极：2F- = F2↑+ 2e-

阴极：2HF2-+ 2e- = H2↑+ 4F-
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实验室制法

实验室中用化学方法制备单质氟是以 HF 、 KF 、 SbCl5 和

KMnO 4 为原料，首先分别制备出 K2 MnF6 和 SbF5 ，再

以 K2MnF 6 和 SbF5 为原料制备 MnF4 ， MnF4 不稳定，

可分解放出 F2 ：

2KMnO4 + 2KF + 10HF + 3H2O2 ＝ 2K2MnF6 + 8H2O + 3O2 

SbCl5 + 5HF ＝ SbF5 + 5HCl 

423K 

K2MnF6 + 2SbF5 ＝ 2KSbF5 + MnF4

2MnF4 ＝2MnF3 + F2 ↑ 



Cl2

工业制法：利用离子交换膜法电解NaCl水溶液生产Cl2
阳极(石墨或金属钛)： 2Cl-(aq) = Cl2(g) + 2e-

阴极(铁网)： 2H2O(l) + 2e-=2OH-(aq) + H2(g)   

氯碱法装置示意图

总反应： 2Cl-) + 2H2O(l) = 2OH-(aq) + Cl2(g)+H2(g)   

隔开阳极室和阴极室之间的薄膜
是一种带有支链（支链上有磺酸
基或羧酸基或羧基）的聚全氟乙
烯骨架高分子离子交换膜，它允
许 Na+ 由阳极室迁移至阴极室以
保持电解过程中两室的电荷平衡
，而不让 OH- 按相反方向流向阳
极室，使得整个电解过程得以进
行.
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在标准状态下，由于φθ (MnO2/Mn2+)= 1.224V， φθ

(Cl2/Cl-)= 1.358V，Eθ < 0，该反应不能进行，但浓盐酸提

供的H+、Cl-浓度很大，随着[H+]增大， φθ (MnO2/Mn2+)

变大，随着[Cl-]增大， (Cl2/Cl-)变小，从而使E > 0 ，反应

可以进行。

实验室制法：

MnO2 + 4HCl(浓) = MnCl2 + C12↑+ 2H20 

2KMnO4 + 16HCl(浓) =2MnCl2 + 2KCl + 5C12↑+ 8H2O

将Cl2通过水、硫酸、氯化钙和五氧化二磷纯化。



大量的碘还来源于自然界的碘酸钠
2IO3

－ +5HSO3
－ ＝ 5SO4

2－ + H2O + 3H+ + I2

Br2

I2

工业海水制溴——约0.14kg溴/吨海水

海带海藻
燃烧灰化

水浸取液：
碘化物

I2

酸化

氧化剂KIO3,MnO2

?Cl2

盐卤加热至
363K

溴水Br2
调节pH=3.5
通入氯气

air吹出

NaCO3吸收0

NaBr + NaBrO3溴 Br2

H2SO4酸化

蒸馏

除残存氯气+少量KBr

溴—1825年德海德堡大学学生罗威，碘—1811年法库特瓦

制备——主要是氧化溴(碘)化物



4. 卤素的用途

制UF6用于
分离235U

作制致冷剂

用作农药

如氟里昂-12，CCl2F2

如CCl3F

灭火剂

如CBr2F2

高绝缘塑料
玻璃等

F2

自学Cl2 、Br2、I2用途



直接合成法 H2 + X2 → 2 HX ( X = Cl工业，Br，I )
制
备

12-3 卤素的化合物

12-3-1 卤化氢和氢卤酸

氧化性酸时: HBr + H2SO4 (浓) → Br2 + SO2

HI + H2SO4 (浓) →   I2 + H2S

复分解法

HF、HCl制备：硫酸和卤化物作用

CaF2 + H2SO4 → CaSO4 + 2 HF（工业、实验室）

NaCl  + H2SO4 (浓) → NaHSO4 + HCl （实验室）

NaCl  + NaHSO4 → Na2SO4 + HCl

HBr、HI制备：非氧化性酸和卤化物作用：

NaBr +H3PO4(浓) →Na3PO4+3HBr

三试管分别放置NaCl,NaBr,NaI，各加入浓 H2SO4 现象?鉴定?

H2



卤素同有机物反应副产品

C10H12 (s) +  Br2 (l) → C10H8Br4 (s) +  HBr (g)

卤化物水解法

(1)将水滴入三卤化磷PX3

PX3  +  H2O  → H3PO3  + HX   (X=Br，Cl)

(2)将溴滴入磷+水中
Br2+P+H2O  → H3PO3+ HBr

(3)将水滴入碘+磷中
I2+ P + H2O  → H3PO3+ HI

磷
+
?
+
水



无色、有刺鼻臭味

熔沸点除HF(分子间氢键) 

外，随半径增大依次增大

极性共价型分子，分子

极性↓，液态不导电

稳定性↓

易溶于水(能形成白色酸雾) 

水溶液称为氢卤酸,酸性↑

物理性质

卤化氢的性质

键能/kJ·mol-1 570 432 366 298

-271.1 -92.3 -36.4 -26.5/kJ·mol-1
fHm△

1000℃分解率 ///   1.4×10-2 0.5        33



性 质

HF   HCl   HBr    HI

弱酸 强酸 酸性增强

盐酸与硫酸和硝酸——工业“三大酸”。

氢氟酸的特殊性：腐蚀性、酸性变化、极性溶剂

氟化氢世界年产量＞1×106t，
用途：制备无机氟化物AlF3,BF3,UF4和有机氟化合物氯氟烃

玻璃的刻蚀和抛光，不锈钢材表面清洗，制造半导体等

无色、有刺鼻臭味

极性共价型分子，分子极性↓，液态不导电

易溶于水(能形成白色酸雾) 水溶液称为氢卤酸,酸性↑

氢卤酸

卤
化
氢



氢卤酸酸性

HX(aq)                          H+(aq) + X-(aq)

HX(g)                            H(g)   +  X (g)

△Hm(脱水)

△Hh(H+)

D (HX,g)

H+(g)      X-(g)

EA

△Hm(解离)

I

=                    +                + I +△Hm(解离) △Hm(脱水) D (HX,g) EA

+                 +△Hh(H+) △Hh(X-)

△Hh(X-)



氢卤酸解离过程有关的热力学数据

HF HCl HBr HI

(kJmol-1) 48 18 21 23

/(kJmol-1) 568.6 431.8 365.7 298.7

I(H)/(kJmol-1) 1311 1311 1311 1311

EA(X)/(kJmol-1) -322 -348 -324 -295

/(kJmol-1) -1091 -1091 -1091 -1091

/(kJmol-1) -515 -381 -347 -305

(kJmol-1) -3 -60 -64 -58

T△S  /(kJmol-1) -29 -13 -4 +4

△G  /(kJmol-1) +26 -47 -60 -62

K  (298.15) 10-4 108 1010 1011

△Hm(脱水)  

D (HX,g)

△Hh(H+)

△Hm(解离)  

m

m

△Hh(X-)

a



为什么氢卤酸酸性强度为：
HX(I、Br、Cl)>>HF ？

而 HX中 X- 半径较大，易受水分子的极化而电离,因而HX

是强酸， 其中X- 半径最大， HI是最强的酸。

H O H
+

F
-

H

HF 酸性最弱是因为F-是一种特别的质子接受体，

与 H3O
+ 通过氢键结合成强度很大的离子对：

即使在无限稀的溶液中，它的电解度也只有15%



氢氟酸的酸性较为特殊，溶液中发生电离时，既有F-，
也有HF2

-： 稀：HF+H2O＝H3O
++F- K＝3.5×10-4

浓：2HF+H2O＝H3O
++HF2

-

HF的浓溶液(＞5mol/L)是强酸。与碱反应主要生成HF2
-盐

极性溶剂
液态氢氟酸与水相似，存在着自偶电离：

2HF             H2F
++F- K＝10-10

2H2O           H3O
++OH-

介电常数(84)与水相近(81)，是一种极性溶剂

氢氟酸的特性

酸性变化

腐蚀性 腐蚀玻璃 SiO2 + HF → SiF4 + H2O

CaSiO3 + HF → CaF2 + SiF4 + H2O

(用于分析矿物或钢铁中的SiO2含量)

？盛装HF溶液 用塑料、铜或铅的容器盛放
铜和铅与HF反应生成难溶氟化物层



因为 F- 有很强结合质子的能力，与未电离的 HF 之间

以氢键的方式结合，生成很稳定的 HF2
-：

HF + F- → HF2
- K = 5.1

[F‥‥H ‥‥ F ] －

有效地降低了溶液中的 F- 浓度，促使原来存在的

HF + H2O          (H3O
+…F-)        H3O

+ + F-(K=7.2×10-4)向

右移动，电离度增大，因而当 HF 水溶液很浓时(5～

15mol·L-1)，就变成了强酸。

为什么很浓的HF水溶液是强酸？



HCl             HBr            HI

还原性增强、热稳定性降低

HI的还原性最强，热稳定性最差。微热分解

氢卤酸的还原性和热稳定性

不能用H2SO4(浓)+卤化物复分解法制HX(Br、I)

HBr +H2SO4(浓) → SO2 ↑ + Br2+ H2O

HI +H2SO4(浓) →  H2S ↑+  I2+ H2O

与空气中氧反应 4I- + 4H++ O2 →  2I2 + 2H2O

2HX  → H2 + X2           F             Cl         Br         I

HX分解温度/℃ >1500 1000 300

X2键能/kJ·mol-1 570 432 366 298



12.3.2 (1)卤化物

卤化物

离子型卤化物 共价型卤化物

具有高熔、沸点，
低挥发性，熔融时
能导电,大部分易
溶于水。

一般熔、沸点低，具
有挥发性，熔融时不
导电。易溶于非极性
溶剂（有机溶剂）

性

质

形

成

卤素与ⅠA,ⅡA的绝
大多数金属,大多数
镧系、锕系元素,低
价态过渡元素卤化物

卤素与非金属

氧化数较高的金属

43 SiF,BF同一金属卤化物，从氯到碘（氟？），随原子半径的增
大，共价性增强，离子性减弱。因此，以碘的共价物最
多。高氧化数M具有更多的共价性.

卤素与χ较小元素
形成的化合物

卤化物的键型及性质的递变规律：同一周期从左到右，

阳离子电荷数增大，离子半径减小，离子型向共价型过

渡，熔沸点下降。



性质： 离子型 共价型

(2) 卤化物的性质：

水解性：

熔点： 高 低

溶解性： 大多易溶于水 易溶于有机溶剂

导电性： 水溶液，熔融导电 无导电性

对应氢氧化物不
是强碱的都易水解，
产物为氢氧化物或
碱式盐

易水解,

产物为两种酸
BX3,SiX4,PX3

金属卤化物 非金属卤化物

记：Sn(OH)Cl，SbOCl，BiOCl



1.成键状况和结构变化规律

(1)同一周期卤化物,左→右,由离子型过渡到共价型

(2) p区同族元素卤化物,上→下,由共价型过渡到
离子型

(3)同一金属

不同卤化物,从氟→碘,由离子型过渡到共价型

不同氧化数M卤化物,高氧化数具有更多的共价性

卤化物小结



(1)除银盐(AgF例外)、铅盐、亚汞盐、亚铜盐难溶外,其
它卤化物易溶于水。

(2)氟化物的溶解度有点反常

如 CaF2 CaCl2    CaBr2    CaI2

难溶 易溶 易溶 易溶

CaX2 为离子型，∵F-半径小， CaF2晶格能大 ∴难溶

2.溶解性

AgF AgCl AgBr  AgI

易溶 难溶 难溶 难溶

变形性↑,  相互极化↑, 键的共价性↑，溶解度↓



CsBr3=== CsBr+Br2

CsICl2=== CsCl+ICl

分解产物总是生成最高晶格能
的一种卤化物

（原子半径小的卤化物）

KI+I2 KI3

CsBr+IBr          CsIBr2

12.3.2 (2)多卤化物
polyhalide

金属卤化物与卤素或卤素互
化物加合，生成的化合物称
为多卤化物。

制备

性质 多卤化物热稳定性差，受热分解→

碱金属卤化物 + 卤素或互卤化物

多卤化物是一种含有不止一种价
态的卤素的金属化合物。卤素原
子总数为奇数。



 I3
-的电离平衡

多卤离子的结构可以由价层电子对
互斥理论判断，如 I3

-，ICl2
-，IBr2

-、
IBrCl- 等？？？

配制碘酒时，要在酒精中加入适量的KI。？

Ｉ3
- Ｉ2+I

-

K=1.35×10-3

碘水是棕色的，而加入KI后由于形成
了I3

- ，碘的溶解度大为增加，颜色也
变为红棕色。

多卤离子
的结构

结构：多卤离子、卤素互化物，较大的卤素居中，较小分布在四周。

５对价电子对→配位原子2个→均为直线型结构



12.3.2 (3)卤素互化物
卤素相互间形成的化合物
——互卤化物interhalogen

通式：XYn  X为较重卤素

n＝1、3、5、 7---奇数

470K

Cl2+F2(等体积) ==== 2ClF

(过量)       2ClF3

制备
由卤素相互混
合加热合成

性质

物性

Cl2 ICl I2

颜色
熔点/℃
沸点/℃

黄绿
-101

-35

深红
27

97

黑色
114

184

卤素互化物的性质（有限分子，熔沸点较低）往往介

于形成它们的卤素双原子分子的性质之间：



化性
性质与卤素单质相似，所有卤素互化物都是氧化剂。

易发生水解。反应过程中，卤素的氧化数不变，

高——含氧酸 低——氢卤酸

BrF5+3H2O＝H++BrO3
-+5HF

ICl + H2O＝HIO + HCl

结构

XY3 ？？？sp3d
XY7 

sp3d3

大规模生产的 ClF3用于制备 UF6 以富集 235U 同位素：
UF4 (s) + ClF3 (g) === UF6 (s) + ClF (g)

ClF3 还用来使镍器内壁形成一层使镍钝化的氟化物薄
膜,实验室常用这种器皿进行氟化学研究。

用途

价层电子对
互斥理论预测

结构：多卤离子、卤素互化物，较大的
卤素居中，较小分布在四周。



卤素可以形成很多种含氧化物，但大都是不稳定的，
用的少。比较重要的是OF2、ClO2和I2O5。

OF2 O2F2 ——氧的氟化物

ClO2 Cl2O6 Cl2O7

Br2O  BrO2 BrO3 Br3O8

I2O4 I4O9 I2O5

12.3.3 (1)卤素的氧化物

F

Cl

Br

I 



只有ClO2有工业规模的生产:

2 NaClO3 + 4 HCl === 2 ClO2 + Cl2 + 2 NaCl + 2 H2O

性质：易爆炸，通常现场生产、使用，甚至要以不活泼气
体(如 N2 或 CO2) 将其稀释后使用。
用途：主要用于纸浆漂白(30倍Cl2)、污水杀菌和饮用水净化

 氯的氧化物

O

Cl Cl111
o

170 pm

     Cl2O

黄棕色气体

Cl

O O117
o

147 pm

   ClO2

黄色气体

+4+1
     ClO3

暗红色液体

+6
  Cl2O7

无色液体

+7

O

Cl Cl O

O

O

O

O

O

119
o

与碱作用：2ClO2+2OH-＝ClO3
-+ClO2

-+H2O

ClO2和 ClO3为自由基，氯显示非常见氧化态+4、+6。
液态ClO3 为二聚体 Cl2O6，固态的存在形式 [ClO2]

+[ClO4]
-



470-500K

2HIO3=======I2O5+H2O

它是白色粉末状固体，是卤素氧化物中最稳定
的，由碘酸脱水得到：

碘的氧化物 I2O5

碘的氧化物中只有 I2O5 被广泛研究。

I2O5是一种强氧化剂，常用于测定CO的含量：

I2O5+5CO === 5CO2+I2

573K分解为单质I2

结构p411



OF2室温下稳定，不与玻璃反应，是个强氟化剂，但弱

于F2本身 NaOH +  F2 → NaF + OF2 + H2O

O2F2是比 ClF3 更强的氟化剂，能将金属Pu(钚)及其化合

物氧化至 PuF6： Pu (s) +  O2F2 (g) === PuF6 (g) +  O2 (g)

该反应用来从废核燃料中以挥发性 PuF6 的形式除去强放射

性的金属 Pu.

O

F F

OF2

O O

F

F

O2F2
O4F2

O O

O O

F

F

90
。

~100
。

90
。

氧的氟化物—O唯一正氧化态

结构

性质 强的氧化剂、氟化剂



氧化数 氯 溴 碘 名称

+1 HClO HBrO HIO 次卤酸

+3 HClO2 HBrO2 -- 亚卤酸

+5 HClO3 HBrO3 HIO3 卤 酸

+7 HClO4 HBrO4 HIO4、H5IO6 高卤酸

除F外，卤素均可形成正氧化数的含氧酸及其盐

12.3.3 (2)卤素的含氧酸及其盐

卤素含氧酸不稳定，大多只能存在于水溶液中，
至今尚未得到游离的纯酸。



含氧酸根的结构

X 为 sp3 杂化（除sp3d2 杂化的IO6
5-外） p402

性质 含氧酸的酸性、含氧酸及盐的热稳定性和氧
化还原性



1.  H5IO6  的结构为(HO)5IO，所以其 pKa1
 = 3.29 ，

酸性介于 HOCl 与 HOClO 之间；

2. IO2
-尚未离析出来；

3. ClO4
- 的碱性较弱，以致无能力取代溶液中与金属

阳离子配位的水分子，这一性质被用来在高氯酸盐溶

液中研究水合离子的性质。

含氧酸的酸性

由鲍林规则

酸 HOCl    HOClO    HOClO2 HOClO3

pKa
 7.53        2.00          -1.2           -10

N=    0              1                2               3

酸性增强



1.酸性溶液中任何两个相邻物种之间的连线都很陡，表明
卤素单质及各种含氧酸都有较强的氧化性,还原产物一般为X-

卤素含氧酸及其盐的氧化性

酸性(红线)
碱性(蓝线)

2.在碱性介质中,各种含氧酸盐的氧化性较含氧酸弱。但
不少物种可发生岐化反应

红

蓝



4. 较重元素(特别是在其最高氧化态) 形成的酸根离子的反应

速率比较快：

ClO4
-＜ BrO4

- ＜ IO4
-

IO4
- 离子参与的氧化还原反应快得足以用做氧化还原滴

定的试剂。

如能定量地氧化Mn2+为MnO4
-:

2Mn2++5IO4
- +3H2O＝2MnO4

-+5IO3
-+6H+

2Mn2++5H5IO6＝2MnO4
-+5IO3

-+11H+ +7H2O

3. 氧酸根离子的氧化速率往往随卤素氧化态的降低而增大

ClO4
-＜ClO3

- ＜ ClO2
-≈ClO- (≈Cl2)           

BrO4
-＜BrO3

- ≈BrO- (≈Br2)

IO4
-＜ IO3

- (＜ I2)
v



破坏 ClO4
-结构耗能最多，ClO- 最少，这是氧化性存在规

律的主要原因。——p366分子稳定性

氯的含氧酸的氧化性为什么是
ClO->ClO3

->ClO4
- ?

氯的含氧酸的还原产物是相同的(Cl- 和 HCl), 因此它们
氧化性强弱主要取决于拆开旧键的难易。

含氧酸种类 Cl-O键长（pm） Cl-O键能（kJ·mol-1）

ClO- 170                          209

ClO3
- 157                          244

ClO4
- 145                          364

①结构对称性高，稳定，破坏 ClO4
-结构难，氧化性↓

②p366分子稳定性：Cl氧化数↑，r ↓，得e易，氧化性↑

①是主要原因，占主导。∴氧化性↓



次卤酸及其盐HClO----HBrO----HIO 

弱酸—酸性递减
不稳定(稀溶液) —稳定性递减

p412 光,Δ,脱水
氧化性—消毒,漂白等 Cl2+ NaOH→NaClO+NaCl+H2O

重要的盐是NaClO，
由Cl2与碱反应得到

常用的漂白粉Ca(ClO)2·Ca(OH)2·CaCl2·H2O的主要成份是次
氯酸钙，常温下用石灰粉吸收氯气而得到：

Cl2 + Ca(OH)2 → Ca(ClO)2+ CaCl2 + H2O

空气中放置会逐渐失效：
Ca(ClO)2+CO2+H2O → CaCO3+ HClO

Ca(ClO)2+ HCl→CaCl2+Cl2↑+ H2O

漂白粉的质量指标—有效氯含量---

即一定量漂白粉与足量稀盐酸反应
得到的氯气量

漂白粉具有强氧化性，常
用于漂白和杀菌，这是因
为它很容易分解放出氧气

ClO- → Cl-+O2↑

进一步氯化生产高级漂白粉（漂粉精）
2CaCl2·Ca(OH)2·H2O + 2Cl2 +8H2O == Ca(ClO)2+ 3CaCl2·4H2O



ClO2
-的制备： ClO2+ OH-→ClO2

-+ClO3
-+H2O   

纯的亚氯酸盐可由下列反应制备：
Na2O2+ ClO2→ NaClO2+O2

固体亚氯酸盐是强氧化剂，加热或敲击可引起爆
炸分解：

NaClO2 → NaClO3+NaCl

亚卤酸及其盐
亚卤酸是一元弱酸，酸性比次卤酸

强，同样很不稳定，容易发生歧化反
应，它的盐相对较稳定些。——具有
氧化性，织物漂白剂、工业废气处理

比较重要的亚卤酸盐是亚氯酸盐



HClO3 HBrO3 HIO3

强酸—酸性↓、热稳定性↑、氧化性Br

HClO3→ O2↑+ HClO4 + Cl2 + H2O

I2+ HNO3(浓) → HIO3+ NO2↑+ H2O

卤酸及其盐

氯酸和溴酸只能得到它们的水溶液。浓度较大(40-50%)时
就会发生爆炸性分解：

纯的碘酸为无色晶体，用HNO3氧化碘可得到较纯的碘酸：

重要的卤酸盐有氯酸钾(不潮解)和氯酸钠(容易潮解)

卤素在热碱中岐化
法制备：

3Cl2+6NaOH======5NaCl+NaClO3+3H2O

2NaCl+2H2O ==== 2NaOH + H2↑+Cl2↑ 
Cl2+ OH

- → ClO3
- + Cl- + H2O

电解

350K

无隔膜法电解热
食盐水法制备：

复分解反应制氯酸钾： NaClO3+KCl=== KClO3+NaCl



(1)无色透明晶体

(2)稳定性
2KClO3    ========= 2KCl + 3O2↑

MnO2,<400℃

4KClO3 ======= 3KClO4 + KCl
400℃

(3)固体KClO3是强氧化剂，与易燃物质C,S,P,有机物混
合,经摩擦、撞击发生爆炸——制火药、火柴、烟火

(4)在酸性溶液中显氧化性

ClO3
- +  I-+ H+ → I2 + Cl-+ H2O 

(5)有毒

氯酸钾的性质

卤酸盐溶液在中性或碱性溶液中氧化
性很弱，在酸性溶液中氧化性较强；溴
酸的氧化性最强

KClO3+C12H22O11的火焰 火柴头



高卤酸及其盐
高卤酸（盐）的制备

KClO3+H2O======KClO4(阳极)+H2↑(阴极)——工业

KClO4+H2SO4（浓）=== HClO4 + KHSO4 ——实验室

电解

市售高氯酸溶液的浓度为70-72%

Cl

NaBrO3+F2+ NaOH→NaBrO4+NaF+H2O

NaBrO3+XeF2+H2O→NaBrO4 + Xe + HF

高溴酸溶液

Br

用硫酸与高碘酸钡作用可以制取高碘酸：
Ba5(IO6)2 ＋ H2SO4 → BaSO4↓ ＋ H5IO6

高碘酸盐一般难溶于水，将氯气通入碘酸盐的碱
性溶液中可以得到高碘酸盐：
Cl2 ＋ IO3

- ＋ OH- → IO6
5- ＋ Cl- ＋ 3H2O

I



高卤酸酸性Cl→I ↓，均已获得纯物质，稳定性好
高卤酸(盐)的性质主要是氧化性：

HBrO4>H5IO6>HClO4

高卤酸(盐) 的性质

无水HClO4是无色、粘稠状液体。

冷、稀溶液没有氧化性,配位性很差, 浓高氯酸溶液
是强氧化剂,浓度>60%与易燃物质相遇,发生爆炸。

冷、稀溶液比较稳定,浓溶液不稳定。

4HClO4浓 === 7O2↑ + 2Cl2↑ + 2H2O

最强的无机酸之一高氯酸



高卤酸(盐)的性质

高氯酸盐

较稳定，用作炸药比KClO3更稳定

高氯酸盐多易溶于水,但K+、Rb+、

Cs+、NH4
+的高氯酸盐溶解度较小。

固体高卤酸盐是强氧化剂，受热分解放出氧气，
如 KClO4 → KCl+ O2↑(610℃)

 Mg(ClO4)2 ,   Ca(ClO4)2可用作干燥剂

NH4ClO4：现代火箭推进剂。



353K(-3H2O) 373K(-H2O) 413K

2H5IO6-----→H4I2O9-----→2HIO4──2HIO3+O2↑
高碘酸 焦高碘酸 偏高碘酸 碘酸

I
OH

OH

HO

HO

HO

O

H5IO6的结构

高碘酸加热分解：

高碘酸(盐)

高碘酸盐同样有多种形式的盐：Na3H2IO6、Na5IO6等

高碘酸能定量地氧化Mn2+为MnO4
-:

Mn2++ H5IO6→ MnO4
-+ IO3

-

高碘酸氧化性： HBrO4>H5IO6>HClO4



12.4 拟卤素

氰(CN)2、硫氰(SCN)2、硒氰(SeCN)2、氧氰(OCN)2 等在自

由状态时其性质与卤素单质相似，把它们称为拟卤素。

其负一价的阴离子CN-、SCN-、OCN-等在形成离子化合物

或共价化合物时，表现出与卤离子相似的性质，称为拟卤离子

相似性：拟卤素与卤素、拟卤化物与卤化物之间相似性

参见表p428

不同性：拟卤离子不是球形，其离子化合物的结构往往不

同,例如 NaSCN 不具有 NaCl 那种面心立方结构。



氢氰酸 HCN 及其碱金属盐(如NaCN,KCN,NH4SCN)是

重要的工业化合物 ——已经广泛用于有机合成、塑料和颜料

工业中。

拟卤离子CN-和SCN-是良好的配位体：

[Fe(CN)6]
3-，[Fe(CN6)]

4-，[Ag(CN)2]
-

[Fe(SCN)n]3-n (n=1～6)

氧化还原性：

 Cl2、Br2可氧化CN- 、SCN-

(SCN)2可氧化I-

I2可氧化CN-

拟卤素在水中、碱中也有歧化反应


