Halogény
Sú to výrazne nekovové prvky – fluór, chlór, bróm, jód a astát. Chemickým chovaním sa jednotlivé prvky od seba málo líšia. Elementárne halogény patria medzi mimoriadne reaktívne látky. Fluór sa dá označiť za najreaktívnejší z prvkov vôbec. Mnohé jeho reakcie s inými prvkami alebo zlúčeninami sú vysoko exotermické, niekedy prebiehajú dokonca explozívne. 
Z prvkov sa s fluórom nezlučuje iba dusík, reakcia s kyslíkom nastáva až vplyvom elektrického výboja a tiež sa neochotnejšie zlučuje s uhlíkom. Kovy reagujú s fluórom veľmi ochotne, ale niektoré (Cu, Ni) sa pri reakcii pokrývajú vrstvou fluoridu, ktorá bráni ďalšiemu priebehu reakcie. Pri všetkých reakciách pôsobí elementárny fluór oxidačne (je najsilnejším chemickým oxidačným činidlom vôbec) a sám prechádza do oxidačného stavu -I.
Obdobné, ale menej výrazné oxidačné účinky majú aj ostatné halogény. V rade F-Cl-Br-I reaktivita aj oxidačné schopnosti klesajú. Mnohé prvky už s ťažšími halogénmi nereagujú (uhlík s chlórom, síra s jódom). Takisto ušľachtilé kovy javia menší sklon reagovať s ťažšími halogénmi. Naopak mnohé menej ušľachtilé kovy síce reagujú, ale súčasne sa na svojom povrchu pasivujú. Pasivácia železa pri reakcii s chlórom je technicky významná, pretože umožňuje skladovať kvapalný chlór v oceľových tlakových nádobách.
Halogény pri reakcii s binárnymi zlúčeninami obvykle buď vytesnia elektronegatívnu zložku zlúčeniny ako prvok.
SiO2 + 2 F2 → SiF4 + O2
H2S + Br2 → 2 HBr + S
Alebo reagujú s oboma prvkami. 
H2S + 4 F2 → 2 HF + SF6
Prípadne sa na molekulu zlúčeniny adujú.
PCl3 + Cl2 → PCl5
SO2 + Br2 → SO2Br2
Chlór, bróm a jód môžu pri reakcii s niektorými zlúčeninami prechádzať do kladného oxidačného stavu.
3 I2 + 10 HNO3 → 6 HIO3 + 10 NO + 2 H2O
Cl2 + H2O → HCl + HClO
Binárne zlúčeniny halogénov
Halogenovodíky
Halogény vytvárajú s vodíkom binárne zlúčeniny HF, HCl, HBr, HI. Všetky štyri halogenovodíky sú plynné látky. Ich príprava je pomerne ľahká. Najľahšie je vytesniť ich z halogenidov pôsobením silných kyselín.
CaF2 + H2SO4 → 2 HF + CaSO4
NaCl + H2SO4 → HCl + NaHSO4
Ak by sme chceli týmto spôsobom pripraviť HBr a HI, musíme na vytesnenie použiť kyselinu, ktorá nemá žiadne oxidačné účinky (H3PO4). Nemožno použiť koncentrovanú kyselinu sírovú, pretože reaguje s uvoľnenými halogenovodíkmi.
2 HBr + H2SO4 → Br2 + SO2 + 2 H2O
Pri príprave bromovodíku a jodovodíku sa dáva prednosť hydrolytickým reakciam.
PBr3 + 3 H2O → H3PO3 + 3 HBr
Redukcia elementárnych halogénov sulfánom je ďalšou vhodnou cestou prípravy HBr a HI.
I2 + H2S → 2 HI + S
K príprave HF môže poslúžiť tepelný rozklad hydrogénfluoridov.
KHF2 → KF + HF
Všetky halogenovodíky možno získať syntézou z prvkov. 
H2 + Y2 → 2 HY (Y = F, Cl, Br, I)
Halogenovodíky sú silné kyseliny. Najslabšia kyselina je HF, najsilnejšia HI. Významné sú vodné roztoky, ktoré sa používajú v chemickej a technickej praxi.
Na silné redukovadlá môžu halogenovodíky pôsobiť oxidačne.
Zn + 2 HCl → ZnCl2 + H2
Jodovodík, bromovodík a chlorovodík môžu pôsobiť redukčne. Samovoľne prebieha oxidácia HI vzdušným kyslíkom.
4 HI + O2 → 2 I2 + 2 H2O
Jodovodík sa tiež oxiduje peroxidom vodíka.
2 HI + H2O2 → 2 H2O + I2
Na oxidáciu chlorovodíku je potrebné silnejšie oxidovadlo.
16 HCl + 2 KMnO4 → 2 MnCl2 + 2 KCl + 5 Cl2 + 8 H2O 
Halogenidy
Binárne zlúčeniny halogénov so všetkými prvkami okrem vodíka, kyslíka a dusíka označujeme názvom halogenidy. Rozlišujeme ich na iónové a kovalentné. Medzi iónové halogenidy patria halogenidy alkalických kovov, kovov alkalických zemín, lantanoidov a niektorých ďalších prvkov. Typickými vlastnosťami iónových halogenidov sú vysoká teplota topenia, krehkosť ich kryštálov a elektrická vodivosť ich tavenín. Kovalentné halogenidy vytvárajú niektoré ušľachtilejšie kovy a nekovové prvky (TiCl4, WF6, SiF4, TeBr4, AlCl3, BiI3).
Halogenidy možno pripraviť priamou syntézou z prvkov.
Ti + 2 Cl2 → TiCl4
S + 3 F2 → SF6
Hg + I2 → HgI2
Ďalšia cesta spočíva v reakcii málo ušľachtilých kovov s halogenovodíkmi. 
Fe + 2 HCl → FeCl2 + H2
Ca + 2 HBr → CaBr2 + H2
Alebo bežnejšie rozpustením oxidov, hydroxidov či uhličitanov kovov v halogenovodíkových kyselinách.
MgO + 2 HCl → MgCl2 + H2O
KOH + HI → KI + H2O
CaCO3 + 2 HCl → CaCl2 + H2O + CO2
Pre prípravu málo rozpustných halogenidov možno využiť zrážacie reakcie.
AgNO3 + NaCl → AgCl + NaNO3
Pb(NO3)2 + 2 NaI → PbI2 + 2 NaNO3
HgCl2 + 2 NaI → HgI2 + 2 NaCl
Technicky významná je príprava halogenidov (najčastejšie chloridov) z oxidov kovov redukčnou halogenáciou pri zvýšených teplotách. Ako redukovadlo pútajúce kyslík sa najčastejšie používa kyslík, halogenačným činidlom obvykle býva sám elementárny halogén.
Al2O3 + 3 C + 3 Cl2 → 2 AlCl3 + 3 CO
SiO2 + 2 C + 2 Cl2 → SiCl4 + 2 CO
Obidve činidlá môžu byť prítomné v chloride uhličitom.
BeO + CCl4 → BeCl2 + COCl2
Cr2O3 + 3 CCl4 → 2 CrCl3 + 3 COCl2
Mnohé halogenidy možno pripraviť rozpúšťaním kovov, ich oxidov, hydroxidov a uhličitanov v halogenovodíkových kyselinách iba v hydratovanej forme (CoCl2.6H2O, NiF2.3H2O). K príprave bezvodých halogenidov môže poslúžiť dehydratácia týchto hydrátov ich zahriatím v prúde halogenovodíku alebo chloridu thionylu.
CoCl2.6H2O + 6 SOCl2 → CoCl2 + 6 SO2 + 12 HCl
CuBr2.2H2O + 2 SOCl2 → CuBr2 + 2 SO2 + 4 HCl
Niektoré bezvodé halogenidy, ktoré pri styku s vodou rýchlo a nevratne hydrolyzujú (AlCl3, SnCl4) sa touto cestou pripraviť nedajú.
Ďalšie kyslíkaté zlúčeniny halogénov 
Fluorid kyslíka je plynná látka, žltej farby, dosť stála a má výrazné oxidačné vlastnosti. Pripravuje sa reakciou fluóru s 2%ným vodným roztokom NaOH.
2 F2 + 2 NaOH → 2 NaF + OF2 + H2O
Oxid chlórny je labilná látka, pri zahriatí ľahko exploduje. Najlepšie sa pripravuje pôsobením elementárneho chlóru na oxid ortuťnatý za zníženej teploty.
HgO + 2 Cl2 → Cl2O + HgCl2 
Oxid chloričitý má žltozelenú farbu (plyn), alebo červenohnedú (kvapalina). Pripravuje sa vytesnením kyseliny chlorečnej z chlorečnanu draselného kyselinou sírovou a jej nasledovným rozkladom.
3 KClO3 + 3 H2SO4 → 2 ClO2 + HClO4 + 3 KHSO4 + H2O 
Vzhľadom na výbušnosť ClO2 je bezpečnejšie pripravovať ho reakciou chlorečnanu draselného s kyselinou šťaveľovou za prítomnosti zriedenej kyseliny sírovej.
2 KClO3 + 2 H2SO4 + H2C2O4 → 2 ClO2 + 2 CO2 + 2 KHSO4 + 2 H2O
Vhodným postupom k príprave ClO2 je tiež pôsobenie chlóru na chlorečnan strieborný pri zvýšenej teplote.
2 AgClO3 + Cl2 → 2 AgCl + 2 ClO2 + O2
ClO2 sa dobre rozpúšťa vo vode, ale nereaguje s ňou, vytvára iba žltý kryštalický hydrát ClO2.6H2O. Má silné oxidačné účinky a je technicky významnou zlúčeninou chlóru. Uplatňuje sa ako výborný bieliaci prostriedok v textilnom priemysle a papiernictve
Oxid chloristý sa najlepšie získa dehydratáciou kyseliny chloristej oxidom fosforečným.
2 HClO4 + P2O5 → Cl2O7 + 2 HPO3
Je silne kyslý, s vodou vytvára kyselinu chloristú.
Cl2O7 + H2O → HClO4
Najstálejší zo všetkých oxidov halogénov je oxid jodičný. Nedá sa pripraviť syntézou z prvkov. Preto sa získava termickou dehydratáciou kyseliny jodičnej.
2 HIO3 → I2O5 + H2O
Je to biela kryštalická látka, rozkladajúca sa na prvky až pri teplotách nad 350 °C. Významná je jeho reakcia s oxidom uhoľnatým.
I2O5 + 5 CO → I2 + 5 CO2
Využíva sa na stanovenie malých množstiev CO. Oxid jodičný má výrazné oxidačné vlastnosti. Je silne kyslý, s vodou poskytuje kyselinu jodičnú. 
Kyselina chlórna a chlórnany
Kyselinu chlórnu možno pripraviť v roztoku najlepšie reakciou chlóru s vodou.
Cl2 + H2O → HClO + HCl
Jej koncentrovanejšie roztoky sa nedajú pripraviť, lebo je nestála. Rozkladá sa zahrievaním, pôsobením svetla aj zvyšovaním koncentrácie jej vodných roztokov. Kyselina chlórna má silné oxidačné účinky. Z hľadiska kyslosti je veľmi slabou kyselinou.
Jej alkalické soli (chlórnany) sa najlepšie pripravujú tak, že do zriedených a vychladených roztokov hydroxidov alkalických kovov sa zavádza elementárny chlór.
Cl2 + 2 NaOH → NaCl + NaClO + H2O
Clórnany majú veľmi silné oxidačné účinky, sú nestále. Pôsobením svetla a vzdušnej vlhkosti sa ľahko rozkladajú na chlorečnan a chlorid.
3 NaClO → 2 NaCl + NaClO3
Kyselina chloritá a chloritany
Kyselina chloritá je veľmi nestála a preto možno pripraviť iba jej zriedené vodné roztoky.
Ba(ClO2)2 + H2SO4 → BaSO4 + 2 HClO2
Bežnejšie a trochu stálejšie sú jej soli (chloritany). Dajú sa pripraviť reakciou oxidu chloričitého s vodným roztokom hydroxidu alkalického kovu. Tvorí sa chloritan a chlorečnan. Kyselina chloritá a chloritany sú silné oxidovadlá.
2 ClO2 + 2 KOH → KClO2 + KClO3 + H2O
Kyselina chlorečná a chlorečnany
Kyselina chlorečná je nestála, nedajú sa pripraviť vodné roztoky vo väčšej koncentrácií ako 40%. Vhodnou cestou k príprave vodných roztokov kyseliny sú reakcie:
Ba(ClO3)2 + H2SO4 → BaSO4 + 2 HClO3
2 KClO3 + H2[SiF6] → K2[SiF6] + 2 HClO3
Kyselina chlorečná je silná kyselina, má výrazné oxidačné účinky. 
Chlorečnany možno pripraviť rozkladom chlórnanov, alebo zavádzaním elementárneho chlóru do horúceho vodného roztoku hydroxidu alkalického kovu.
3 Cl2 + 6 KOH → KClO3 + 5 KCl + 3 H2O 
Tuhé chlorečnany sú relatívne stále, majú však veľmi silné oxidačné účinky a ich rozklad alebo oxidačné pôsobenie môže prebehnúť v niektorých prípadoch explozívne. Pri zahriatí sa chlorečnany alkalických kovov rozkladajú na chloristan a chlorid, pri vyššej teplote na chlorid a kyslík.
4 KClO3 → 3 KClO4 + KCl
2 KClO3 → 2 KCl + 3 O2
Chlorečnany majú významné uplatnenie pri výrobe zápaliek a sú zložkou niektorých výbušnín a tuhých raketových palív.
Kyselina chloristá a chloristany
Aj keď je kyselina chloristá jedna z najsilnejších anorganických kyselín, môže byť zo svojich solí vytesnená koncentrovanou kyselinou sírovou.
KClO4 + H2SO4 → KHSO4 + HClO4
Kyselina chloristá je jediná z kyslíkatých kyselín chlóru, ktorú možno pripraviť ako chemicky čistú látku. Je to bezfarebná viskózna kvapalina, v koncentrovanom stave sa môže pri styku s organickými látkami explozívne rozkladať. Koncentrovaná kyselina má silné oxidačné účinky, ktoré po zriedení kyseliny vodou takmer zanikajú.
Chloristany možno pripraviť termickým rozkladom chlorečnanov, alebo reakciou hydroxidov, oxidov a uhličitanov kovov s kyselinou chloristou.
LiOH + HClO4 → LiClO4 + H2O
MgO + 2 HClO4 → Mg(ClO4)2 + H2O
CuCO3 + 2 HClO4 → Cu(ClO4)2 + H2O + CO2
Kyselina bromičná a bromičnany
Kyselina bromičná je vlastnosťami aj štruktúrou podobná kyseline chlorečnej. Pripravuje sa oxidáciou brómu účinkom HClO.
Br2 + 5 HClO + H2O → 2 HBrO3 + 5 HCl
Bromičnany alkalických kovov sa dajú pripraviť podobne ako chlorečnany reakciou Br2 s horúcim roztokom hydroxidu alkalického kovu.
3 Br2 + 6 KOH → 5 KBr + KBrO3 + 3 H2O
Bromičnany pôsobia ako silné oxidačné činidlá a používajú sa v analytickej chémii.
Kyselina jodičná a jodičnany
Kyselinu jodičnú možno pripraviť oxidáciou jódu kyselinou dusičnou alebo iným silným oxidovadlom.
3 I2 + 10 HNO3 → 6 HIO3 + 10 NO + 2 H2O
Kyselina jodičná je biela kryštalická látka. Je silná kyselina a má oxidačné účinky. Jej soli (jodičnany) sa dajú pripraviť reakciou jódu s roztokmi hydroxidov.
Kyseliny jodisté a jodistany
Kyselina hydrogénjodistá HIO4 má rovnakú štruktúru ako obdobné zlúčeniny chlóru a brómu.
Existuje tiež kyselina pentahydrogénjodistá H5IO6 a jej soli. Cestou k jej príprave je rozklad jodistanu bárnatého kyselinou sírovou.
Ba5(IO6)2 + 5 H2SO4 → 5 BaSO4 + 2 H5IO6
Opatrnou dehydratáciou H5IO6 sa dá získať HIO4. Obidve kyseliny sú biele kryštalické a pomerne stále.
Jodistany sa dobre pripravujú termickým rozkladom vhodných jodičnanov.
5 Ba(IO3)2 → Ba5(IO6)2 + 4 I2 + 9 O2
Kyseliny jodisté a jodistany majú sklon vytvárať zložitejšie zlúčeniny. Môže vznikať kyselina tetrahydrogéndijodistá.
2 H5IO6 → H4I2O9 + 3 H2O
Kyseliny jodisté majú v tuhom stave silné oxidačné vlastnosti. Omnoho menšie oxidačné účinky javia ich roztoky a roztoky ich solí. 
Výroba fluóru
Najbežnejším minerálom používaným ako surovina na výrobu fluóru a jeho zlúčenín je fluorit CaF2. Ďalšie minerály sú kryolit Na3AlF6 fluóroapatit Ca5F(PO4)3. V povrchových vodách a v oceánoch sú v malých koncentráciách fluoridy. Elementárny prvok sa v prírode nevyskytuje.
V priemysle sa fluór vyrába elektrolýzou. Z fluoritu sa pôsobením silnej kyseliny uvoľní plynný HF, pripraví sa jeho draselná soľ KF a zmes HF a KF sa elektrolyzuje v oceľovom elektrolyzéri, ktorého steny sú chránené vrstvou zliatiny Cu a Ni.
Elementárny fluór sa uplatňuje pri výrobe niektorých fluoridov a v menšej miere tiež v metalurgii. Fluorovodík sa vyrába a transportuje najčastejšie vo forme 40% vodného roztoku. Je surovinou pre výrobu fluórovaných organických zlúčenín, fluóroplastov, freónov, používa sa v sklárstve (leptanie skla).
Výroba chlóru, brómu a jódu
Najrozšírenejší z tejto trojice je chlór. V prírode je viazaný prevažne v mineráloch, ktoré sa vytvorili odparením morskej vody. Je to hlavne halit NaCl a silvín KCl. Významný zdroj chloridov je morská voda. Elementárny chlór sa v prírode nevyskytuje.
Samostatné minerály obsahujúce bróm síce existujú ale pre svoju vzácnosť nemajú technický význam. Zdrojom brómu sú bromidy, obsiahnuté ako prímesi v niektorých chloridoch a v morskej vode.
Jód je obsiahnutý v malom množstve opäť v morskej vode. Zvýšený obsah je v telách niektorých morských 
organizmov (riasy, chaluhy).
Halogény možno získať oxidáciou halogenidov alebo halogenovodíkov.
4 HCl + MnO2 → Cl2 + MnCl2 + 2 H2O
16 HBr + 2 KMnO4 → 5 Br2 + 2 MnBr2 + 2 KBr + 8 H2O
Oxidovadlom halogenidov môže byť aj iný halogén. Ľahší vytesní ťažší.
2 KBr + Cl2 → 2 KCl + Br2
2 KI + Br2 → 2 KBr + I2
Na rozdiel od kyseliny siričitej javí skôr oxidačné vlastnosti.
H2SeO3 + 2 H2SO3 → Se + 2 H2SO4 + H2O
H2SeO3 + 4 HI → Se + 2 I2 + 3 H2O
Jej soli – seleničitany a hydrogén seleničitany alkalických kovov – sú stále, vo vode dobre rozpustné látky.
Kyselina teluričitá je známa iba vo vodnom roztoku. Ako chemické indivíduum sa nedá pripraviť.
Kyselina selénová môže byť pripravená pôsobením silných oxidačných činidiel na kyselinu seleničitú alebo oxid seleničitý.
5 H2SeO3 + 2 HClO3 → 5 H2SeO4 + Cl2 + H2O
Kyselina selénová má značné oxidačné účinky, je silnejším oxidovadlom ako kyselina sírová. Oxiduje chloridy na elementárny chlór, preto jej zmes s kyselinou chlorovodíkovou rozpúšťa zlato a platinu.
