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Инертные (благородные) газы 
 

Гелий 
 

История открытия и исследования 
 

Гелий открыт методом спектрального анализа на Солнце по 
желтой линии, соседствующей с желтой линией натрия. Это 
обстоятельство определило название нового элемента (греч. ηλιος –
 солнечный). Открытие принадлежит Дж.Локьеру, наблюдавшему 
хромосферу Солнца в 1868 году в период солнечного затмения. 
Позднее найден на Земле в спектре вулканических газов Везувия 
(Л.Пальмиери, 1881). Найден в атмосфере Земли У.Рамзаем.  

 

Строение атома и валентные возможности 
 

Завершенная валентная оболочка 1s2 объясняет низкую 
химическую активность. Является наименее реакционноспособным 
из всех известных химических элементов.   
 

Изотопный состав 
 

Природный гелий состоит из двух стабильных изотопов 4He 
(основной изотоп) и 3He (0.00014 %). Ядра 4He (α−частицы) 
являются продуктами распада ядер радиоактивных элементов.  
 

Нахождение в природе 
 

Занимает второе место (после водорода) по 
распространенности во Вселенной. Представлен в атмосферах 
горячих звезд, в атмосферах некоторых планет. Образуется по 
термоядерной реакции  

 

41H → 4He + 2β+ + 2ν~ 
 

Содержание в атмосфере Земли 5.2 ∙ 10−4 % (об.). 
Накапливается в литосфере, проникая в месторождения природного 
газа из радиоактивных минералов, создавая в нем концентрации 
до 2 %.   

Изотоп 3He образуется в результате ядерных реакций в 
атмосфере, вызываемых космическим излучением: 

 
14N + 1n → 12C + 3T,         3T → 3He + β−. 
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Простое вещество гелий 
 

Получение 
 

1. Промышленный способ. Выделение из газовых смесей 
дистилляцией после их глубокого охлаждения. Гелий 
накапливается в наиболее летучих фракциях природного газа и 
воздуха. Природный горючий газ освобождают от диоксида 
углерода действием известкового молока (водной взвеси 
гидроксида кальция), высушивают силикагелем и охлаждают 
кипящим под вакуумом жидким азотом до температуры −205 °С). 
Содержание гелия в смеси превышает 90 %. Содержащиеся в гелии 
примеси адсорбируют углем при этой и более низкой температуре. 
Остающуюся примесь водорода отделяют, пропуская гелий над 
разогретым оксидом меди при 400 − 500 °С.  

2. Лабораторный способ. Нагревание минералов 
радиоактивных элементов (клевеита, монацита, торианита), 
содержащих атомы гелия, внедренные в кристаллическую решетку. 
Из 1 кг минералов получается до 10 л гелия. 
 

Строение 
 

Одноатомная молекула с наиболее слабым среди всех 
известных веществ межмолекулярным взаимодействием. Обладает 
самыми низкими температурами кипения и плавления.  
 

Физические свойства 
 

Бесцветный газ без запаха. Пл. –271.2 °С, кип. –268.9 °С. 
Кристаллизуется при давлении свыше 25 атм.  

Обладает самой малой для газов растворимостью в воде 
(10 мл на 1 л воды при 0 °С). Адсорбируется в заметных 
количествах при температуре кипения жидкого азота (−196 °C).  

Жидкий гелий – квантовая жидкость, проявляющая в 
макроскопическом объеме квантовые свойства ее атомов. При 
2.17 К претерпевает фазовый переход второго рода, скачкообразно 
изменяя теплоемкость, плотность, вязкость (приобретает 
сверхтекучесть – способность проникать без трения в узкие 
капилляры).  



 

©   2013 – 2014    А.А.Сибиркин  

5 

Высокой проникающей способностью обладает и 
газообразный гелий, легко диффундируя через пластмассы, стекло, 
некоторые металлы.  
 

Химические свойства 
 

Наименее реакционноспособное вещество из всех известных 
веществ. Не образует соединений с традиционными, характерными 
для большинства элементов химическими связями. Не образует 
клатратов (соединений включения) с водой и органическими 
соединениями, которые характерны для других инертных газов.   

Гелий способен образовывать эксимерные молекулы с 
возбужденными атомами некоторых элементов. Такие молекулы 
образуются под действием электронного пучка, ультрафиолетового 
излучения или электрического разряда на инертные газы или их 
смеси с водородом или галогенами.  

В условиях возбуждения атом гелия передает электронную 
пару иону H+, образуя ковалентную связь с ним. Полученная 
молекула HeH+ способна существовать благодаря тому, что в ней 
число электронов на связывающей молекулярной орбитали σ2s 
равно 2, а на разрыхляющей σ2s

* электронов нет. Кратность связи 
равна 1. По той же причине может существовать ион-радикал He2

+ с 
двумя электронами на связывающей орбитали и одним – на 
разрыхляющей. Кратность связи равна 1/2. Кстати, молекула He2 не 
существует, поскольку число связывающих и разрыхляющих 
электронов равно 2.  

 

Применение 
 

1. Защитная среда для сварки, резки и плавки металлов, 
перекачивании ракетного топлива, изготовления тепловыделяющих 
элементов атомных реакторов, при производстве 
полупроводниковых материалов.  

2. Для деаэрация растворов, в том числе при консервации 
пищевых продуктов.  

3. Теплоноситель в высокотемпературных ядерных реакторах.  
4. В вакуумной технике для обнаружения течей гелиевым 

течеискателем.  
5. Рабочее тело (компонент среды) газового лазера (гелий-

неоновый лазер, 633 нм). 
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6. Газ-носитель в газовой и газо-жидкостной хроматографии.  
7. Термометрическое вещество в газовых низкотемпературных 

эталонных термометрах.  
8. Компонент дыхательных смесей для глубоководного 

погружения (гелиевый воздух). Гелий менее растворим в крови, 
чем азот. Низкая растворимость гелия в крови сводит к минимуму 
газовыделение, которое происходит в случае азота, когда водолаз 
проходит декомпрессию.  

9. Жидкий гелий – хладоагент в экспериментальной физике и 
термохимии (охлаждение до 4 К и ниже), в том числе для 
использования в спектрометрах и томографах ЯМР.  

10. Компонент смесей для заполнения дирижаблей, аэростатов 
и метеорологических зондов.  

11. Наполнение рекламных ламп (желтое свечение).   
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Неон 
 

История открытия и исследования 
 

Выделен У.Рамзаем и М.Траверсом перегонкой жидкого 
воздуха в 1898 году и охарактеризован спектральными методами. 
Название происходит от греч. νεον − новый. 
 

Строение атома 
 
Завершенная валентная оболочка 1s22s22p6 обусловливает 

низкую химическую активность и отсутствие соединений с 
традиционными химическими связями.  
 

Изотопный состав  
 
Природный неон состоит из трех изотопов 20Ne (90.92 %), 

21Ne (0.257 %) и 22Ne (8.82 %). 
 

Нахождение в природе 
 
Содержание в атмосфере Земли 1.82 ∙ 10−3 % (об.), в земной 

коре 7 ∙ 10−5 г/т. Представлен в горячих звездах – красных гигантах, 
газовых туманностях, в атмосферах Юпитера, Сатурна, Урана, 
Нептуна, Плутона.  
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Простое вещество неон 
 

Получение 
 

Основным источником неона является атмосферный воздух. При 
фракционной перегонке жидкого воздуха неон вместе с гелием 
образуют фракцию самых легкокипящих газов. Ее освобождают от 
значительных количеств азота адсорбцией активированным углем. 
Несорбированный газ (гелий-неоновая смесь, содержащая 
40 − 60 % неона) является товарным продуктом.  

Отделение неона от гелия выполняют адсорбцией 
активированным углем при температуре −205 °С. Гелий не сорбируется. 
Поглощенный углем неон десорбируется при небольшом повышении 
температуры.  

 

Строение 
 

Одноатомная молекула со слабым межмолекулярным 
взаимодействием.  

 

Физические свойства 
 

Бесцветный газ без запаха.  Пл. −248.6 °С, кип. −245.9 °С.  
 

Химические свойства 
 

1. В отличие от гелия способен к образованию клатрата с 
водой при сверхвысоких давлениях (3000 атм), который при 
уменьшении давления разлагается по обратной реакции. 

 

8Ne + 46H2O → 8Ne · 46 H2O. 
 

2. Образование, подобно гелию, эксимерных молекул, 
например, Ne2

+ и NeF. Частицы NeF* за счет накачки образуется в 
эксимерном лазере. При их распаде на атомы генерируется УФ-
излучение с длиной волны 105 нм. Это одно из наиболее жестких 
лазерных излучений. Чем меньше длина волны, тем больше энергия 
кванта света.   

 

Применение 
 

Используется в индивидуальном состоянии и в составе гелий-
неоновой смеси как рабочую среду газовых лазеров, для наполнения 
газоразрядных источников света, сигнальных, индикаторных и 
электронных ламп, как хладоагент в технике низких температур. 
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Аргон 
 

История открытия и исследования 
 

При выполнении точных измерений плотности газов У.Рамзай 
(1895) установил, что плотность азота, полученного из воздуха 
поглощением водяного пара, углекислого газа и кислорода 
химическими реагентами, превосходит плотность азота, 
образующегося при термическом разложении нитрита аммония. 
Это наблюдение было им связано с содержанием в атмосферном 
воздухе нового инертного компонента, который получил название 
аргона (греч. αργον – ленивый, недеятельный). Новый элемент был 
выделен и охарактеризован в виде простого вещества после 
поглощения азота разогретым магнием в виде Mg3N2. Открытие 
аргона, второго после открытого ранее гелия инертного газа, стало 
веским основанием введения в периодическую систему химических 
элементов новой подгруппы.  

 
Строение атома 
 

Атом с завершенным электронным подуровнем. Электронная 
конфигурация 3s23p6. Не образует частиц с классическими 
химическими связями.   
 

Изотопный состав  
 

Природный аргон состоит из трех изотопов 36Ar (0.337 %), 
38Ar (0.063 %) и 40Ar (99.600 %). Преобладание тяжелого изотопа 
обусловлено процессом радиоактивного превращения природного 
изотопа калия, заключающимся в захвате электрона из электронной 
оболочки атомным ядром (K-захват):  

 
39K + e− → 40Ar + γ. 

 
Нахождение в природе 
 

Аргон – наиболее распространенный в земной коре 
благородный газ. В атмосфере содержится 0.934 % (об.), в 
литосфере 4 ∙ 10−6 % (масс.) 
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Простое вещество аргон 
 

Получение 
 

Источником аргона в технике является атмосферный воздух. 
Глубоким охлаждением воздуха получают жидкую смесь азота 
(т. кип. −196 °С), аргона (т. кип. −186 °С) и кислорода 
(т. кип. −183 °С). После отделения азота ректификацией получают 
аргоно-кислородную фракцию, которую подвергают повторной 
ректификации. Более летучая фракция представляет собой аргон с 
примесью кислорода, которую отделяют гидрированием в 
присутствии платинового катализатора при 60 – 70 °С. При очистке 
аргона (с целью получения аргона особой чистоты) отделение 
примеси азота проводят ректификацией или с помощью 
активированного угля или молекулярных сит.  

Также аргон получают как побочный продукт в колоннах для 
синтеза аммиака. Азот из воздуха, содержащего аргон, 
превращается в аммиак, что приводит к концентрированию аргона.  
 

Строение 
 

Одноатомный газ с малой химической активностью. 
Вследствие большего, чем у гелия и неона, радиуса атома 
(молекулы) аргон проявляет большую поляризуемость и 
обусловленную ей более сильное межмолекулярное 
взаимодействие. Это проявляется в более высоких температурах 
плавления и кипения, в образовании большего числа соединений 
включения.   
 

Физические свойства 
 

Бесцветный газ без запаха. Пл. −189.4 °C, кип. −185.9 °C.  
 

Химические свойства 
 

1. Образует соединения включения с водой, ацетоном, 
фенолом, гидрохиноном. Устойчивость образуемых аргоном таких 
соединений существенно больше, чем для гелия и неона. 
Соединения включения образуются при охлаждении смесей аргона 
с молекулярными соединениями при атмосферном или 
повышенном давлении.  
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8Ar + 46H2O → 8Ar ∙ 46H2O,  
Ar + 2CH3COCH3 + 17H2O  → Ar ∙ 2CH3COCH3 ∙ 17H2O,  

Ar + 4C6H5OH → Ar ∙ 4C6H5OH,  
Ar + 3C6H4(OH)2 → Ar ∙ 3C6H4(OH)2,  

Ar + 2HCl → Ar ∙ 2HCl, 
Ar + 2HBr → Ar ∙ 2HBr.  

 
2. Образование эксимерных молекул из возбужденных атомов. 

Разложение эксимерных молекул сопровождается излучением с 
малой длиной волны. На этом эффекте работают лазеры, 
генерирующие излучение 193 нм (ArF) и 558 нм (ArO).   
 

Применение 
 

Используют в качестве защитной атмосферы при сварке, при 
получении металлов и других металлургических процессах, как 
наполнитель в газоразрядных трубках и люминесцентных лампах, в 
тиратронах, в ионизационных счетчиках, в качестве газа-носителя в 
газовой и газо-жидкостной хроматографии. 
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Криптон 
 

История открытия и исследования 
 

Выделен в 1898 году У.Рамзаем и М.Траверсом из 
сжиженного воздуха. Название происходит от греч. κρυπτον –
 скрытый, спрятанный. 
 

Строение атома и валентные возможности 
 

Электронная конфигурация 4s24p6. Достаточно большой 
размер атома по сравнению с атомами гелия, неона и аргона 
допускает возможность перемещения 4p-электрона на 4d-орбиталь. 
Она реализуется при образовании производных криптона (+2). 

 

     
 

 
Изотопный состав 
 

Природный криптон состоит из шести изотопов: 
78Kr (0.354 %), 80Kr (2.27 %), 82Kr (11.56 %), 83Kr (11.55 %), 
84Kr (56.90 %) и 86Kr (17.37 %). Эти и другие, радиоактивные,  
изотопы криптона образуются при спонтанном делении ядер урана 
235U и 238U.  
 

Нахождение в природе 
 

Содержится в атмосфере 1.14 ∙ 10−4 % (об.). Встречается в 
газах урансодержащих минералов (2.5 – 3 %).  
 



 

©   2013 – 2014    А.А.Сибиркин  

13

 

Простое вещество криптон 
 

Получение 
 
Получают фракционной перегонкой жидкого воздуха. 

Накапливается в жидком кислороде при отделении от него азота. 
При отгонке кислорода криптон и ксенон накапливаются в 
оставшихся высококипящих фракциях (криптон-ксеноновый 
концентрат). Этот концентрат разогревают, с тем чтобы 
оставшийся в криптон-ксеноновой смеси кислород окислил 
накопившиеся в этой смеси углеводороды до углекислого газа. 
После отделения CO2 действием щелочей смесь охлаждают до 
−80 °С и пропускают через слой активированного угля. Из 
адсорбера выходит очищенный криптон. Дополнительное 
количество криптона получается при фракционной десорбции, 
проводимое постепенным повышением температуры поглотителя.   
 

Строение 
 
Одноатомная молекула. 

 
Физические свойства 
 
Бесцветный газ без запаха. Пл. −157.3 °C, кип. −153.2 °C. 

 
Химические свойства 
 
1. Образование соединений включения с водой и 

органическими растворителями. 
 

8Kr + 46H2O → 8Kr ∙ 46H2O   (15 атм при 0 °С, разл. −28 °C), 
2.14Kr + 12C6H5OH → 2.14Kr ∙ 12C6H5OH, 
2Kr + CCl4 + 17H2O → 2Kr ∙ CCl4 ∙ 17H2O. 

 
2. Образование эксимерных молекул. Их самопроизвольное 

разложение на атомы сопровождается излучением с длиной волны 
222 нм (KrCl*), 248 нм (KrF*), 420 нм (Kr2F*). Эти процессы 
используются в эксимерных лазерах.  
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3. Восстановительные свойства. Проявляются по отношению к 

фтору.  
 

Kr + F2 → KrF2     (ниже −78 °С, электрический разряд) 
 

Применение 
 
Криптон используют для наполнения ламп накаливания, 

газоразрядных и рентгеновских трубок. Радиоактивный изотоп 85Kr 
используют как источник β-излучения в медицине, для 
обнаружения течи в вакуумных установках, как изотопный 
индикатор при исследовании коррозии металлов, для контроля 
износа деталей. 
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Соединения криптона (+2) 
 

KrF2  KrF+  Kr2F3
+ 

дифторид 
криптона  производные 

фторокриптония (II)  производные 
трифтородикриптония (II) 

 
Получение 
 

1. Взаимодействие простых веществ в условиях 
ультрафиолетового облучения или электрического разряда при 
температуре кипения жидкого азота (−196 °С). 
 

Kr + F2 → KrF2. 
 

2. Обменные реакции с бинарными фторидами элементов, 
обладающими сильными электроноакцепторными свойствами 
(кислотами Льюиса). В результате взаимодействия от молекулы 
KrF2 отщепляется ион F−, который переходит в состав аниона. С 
этим анионом образует ионную связь оставшаяся частица KrF+.  

 

AsF5 (KrF+)[AsF6
−]   

SbF5 (KrF+)[SbF6
−]   

SbF5 (KrF+)[Sb2F11
−]  (−20 °С) 

NbF5 (KrF+)[Nb2F11
−]  (−20 °С) 

TaF5 (KrF+)[Ta2F11
−]  (−20 °С) 

KrF2 +  

BrF5 

→ 

(KrF+)[BrF6
−]   

 

Синтез протекает при доведении сильно охлажденной смеси 
исходных бинарных фторидов до указанной (комнатной по 
умолчанию) температуры.  

Избыток KrF2 способствует получению производные 
трифтородикриптония (II) Kr2F3

+, являющегося продуктом 
присоединения KrF2 к иону KrF+. 

 

AsF5 (Kr2F3
+)[AsF6

−]   KrF2 +  SbF5 
→ (Kr2F3

+)[SbF6
−]   

 
3. Действие дифторида криптона на малоактивные металлы 

приводит к образованию на первой стадии их фторидов, часто в 
уникально высоких степенях окисления. Образующиеся на этом 
этапе бинарные фториды проявляют за счет высокой степени 
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окисления металла свойства кислот Льюиса и вступают далее 
во взаимодействие с фторидом криптона, проявляющим функцию 
основания Льюиса (см. п. 2). Общим результатом является 
образование производных фторокриптония (II).  
 

7KrF2 + 2Au → 2(KrF)[AuF6] + 5Kr     (20 °С, в безводном HF) 
 

Строение 
 
Дифторид криптона – линейная молекула. Такое (аксиальное) 

расположение атомов обеспечивают три электронные пары атома 
криптона, занимающие экваториальные положения, что полностью 
соответствует представлениям Гиллеспи. В кристаллической 
тетрагональной решетке молекулы KrF2 образуют слои.  

Для производных фторокриптония (II) и 
трифтородикриптония (II) характерно образование ионной связи. 
Первый их этих катионов является линейным, так как он состоит из 
двух атомов. Второй катион, согласно модели Гиллеспи, должен 
содержать мостиковый атом фтора в состоянии sp3-гибридизации, 
что обусловливает угловую форму катиона Kr2F3

+. Три 
электронные пары атома криптона обеспечивают развернутый угол 
связи F−Kr−F.  

 

                 
 

Анионы этих ионных производных представляют собой в 
основном изолированные октаэдры, например, SbF6

−, или 
сдвоенные октаэдры с общей вершиной, например, Ta2F11

−.  
 

Физические свойства 
 
Фторид криптона KrF2 – бесцветные кристаллы с резким 

запахом, возг. –40 °C. Растворяется в жидких HF и BrF5.  
Производные фторокриптония (II) и трифтородикриптония (II) 

несколько более устойчивы, чем дифторид криптона. Так, 
(KrF)[AuF6] желтого цвета разлагается при 47 °C.  
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Химические свойства 
 

1. Обменные реакции. Дифторид криптона – вещество 
основной (по Льюису и Усановичу) природы. Это обусловлено 
невысоким положительным условным зарядом атома крипттона 
Kr+2, подобным большинству катионов металлов.   

 

1а. Процессы взаимодействия дифторида криптона, 
проявляющего свойства основного фторида, по отношению к 
фторидам и оксофторидам элементов, выступающих в роли 
кислотного начала. Примечательно, что в составе оксофторидных 
комплексах с к.ч. анионообразующего элемента, равным 6, 
сохраняется атом кислорода O−2, не затронутый окислением. См. 
также получение производных Kr+2, п. 2.   
 

SbF5 (KrF+)[SbF6
−]   

SbF5 (KrF+)[Sb2F11
−]   

MnF4 (KrF+)2[MnF6
2−]   

MoOF4 (KrF+)[MoOF5
−]   

KrF2 +  

WOF4 

→ 

(KrF+)[WOF5
−]   

 

1б. Замещение атомов фтора на тефлатный анион. Полученное 
соединение разлагается с выделением криптона: 
 

3KrF2 + 2B(OTeF5)3 → 3Kr[OTeF5]2 + 2BF3,   
Kr[OTeF5]2 → Kr + F5TeOOTeF5.  

 
2. Окислительные свойства. Дифторид криптона – 

сильнейший окислитель, часто превосходящий F2. Это обусловлено 
его способностью разлагаться с образованием атомов фтора. 
Продуктом восстановления производных Kr+2 является простое 
вещество криптон независимо от силы восстановителя.  

 

2а. Внутримолекулярное окисление-восстановление. Так 
протекает термическое разложение дифторида криптона и его 
катионных производных. Термический распад обнаруживает 
прежде всего неустойчивость производных Kr+2, в то время как 
образующиеся фториды элементов в рекордно высоких степенях 
окисления сохраняются неразложившимися. По-видимому, 
выделяющийся при разложении фтор способствует дальнейшему 
окислению центрального атома аниона.   
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KrF2 → Kr + F2             (при достижении 20 °C),  
(KrF)[AuF6] → AuF5 + Kr + F2       (выше 47 °С),  

(KrF)[Pt+5F6] → PtF6 + Kr + F2.  
 

2б. Окисление соединений, содержащих атомы O−2, до 
простого вещества кислорода. Производные Kr+2 не совместимы с 
водой и щелочами, очень энергично реагируют с ними.  

 

H2O HF KrF2 + NaOH → Kr + O2 +  NaF + H2O 
 

Окисление, по крайней мере частичное, возможно для атомов 
кислорода O−2 в составе оксофторидов. 
 

(KrF)[AuF6] + 2XeOF4 → [XeOF4 · XeF5][AuF6] + Kr + ½O2. 
 

2в. Окисление простых веществ и низших фторидов. Процесс 
обычно проводят при непосредственном контакте реагентов или в 
безводном жидком HF.  
 

Xe XeF6 
Au AuF5 
Pr PrF4 

KrF2 + 

I2 

→ Kr + 

IF7 
 

AgF AgF3 KrF2 + MnF2 
→ Kr + MnF4 

 

ClF3 ClF5 KrF2 + ClF5 + AsF5 
→ Kr + (ClF6)[AsF6] 

 

(KrF)[AuF6] + O2 → O2[AuF6] + Kr + F2 (20 °C) 
 

Применение 
 

Фторид криптона KrF2 – окислитель и фторирующий агент 
при получении соединений других элементов в наиболее высоких 
степенях окисления (например, AuF5), источник атомарного фтора. 
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Ксенон 
 

История открытия и исследования  
 

Выделен в 1898 году У.Рамзаем и М.Траверсом из 
сжиженного воздуха. Название происходит от греч. ξενον –
 чуждый, странный.  

Ксенон является наиболее реакционноспособным среди 
природных нерадиоактивных инертных газов. Именно для этого 
элемента впервые для инертных газов были получены соединения с 
традиционными химическими связями (Н.Бартлетт, 1962). 

 
Строение атома и валентные возможности 

 

Электронная конфигурация 5s25p6 характеризуется 
завершенным электронным уровнем. Большой размер атома 
допускает возможность перемещения 5p-электронов и, далее, 5s-
электрона на 5d-орбиталь. Она реализуется при образовании 
производных ксенона (+2). Атом ксенона Xe+2 обладает тремя 
неподеленными электронными парами и может образовать 
ковалентные связи с двумя атомами.  
 

   
 

Производные ксенона (+4) образуются при распаривании двух 
электронов. Атом ксенона Xe+4 обладает двумя неподеленными 
электронными парами и может образовать ковалентные связи с 
четырьмя атомами. 
 

   
 

Производные ксенона (+6) образуются при распаривании трех 
электронов. Атом ксенона Xe+6 обладает одной неподеленной 
электронной парой и может образовать ковалентные связи с 
шестью атомами. 
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Производные ксенона (+8) образуются при распаривании всех 
электронов. Атом ксенона Xe+8 не имеет неподеленных 
электронных пар и, несмотря на то, что он может образовать 
ковалентные связи с восемью атомами, число соседей Xe+8 обычно 
не превышает шести.  
 

   
 

Изотопный состав 
 
Природный ксенон состоит из девяти изотопов: 

124Xe (0.096 %), 126Xe (0.090 %), 128Xe (1.92 %), 129Xe (26.44 %), 
130Xe (4.08 %), 131Xe (21.18 %), 132Xe (26.89 %), 134Xe (10.44 %) и 
136Xe (8.87 %).  Эти и другие, радиоактивные, изотопы ксенона 
образуются при спонтанном делении ядер урана 235U и 238U при 
ядерных взрывах.   
 

Нахождение в природе 
 
В атмосфере содержится 8.6 ∙ 10−6 % (об.). Содержится в 

газовых включениях урансодержащих минералов и в облученном 
топливе ядерных реакторов. 
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Простое вещество ксенон 
 

Получение 
 
Выделяют из криптон-ксенонового концентрата, 

получающегося из жидкого воздуха (см. получение криптона). 
Продукт, полученный десорбцией из активированного угля, 
подвергают дополнительной дистилляционной очистке.  
 

Строение 
 

Одноатомная молекула.  
 

Физические свойства 
 
Бесцветный газ без запаха. Пл. –111.9 °С, кип. –108.1 °С. 

 
Химические свойства  
 
1. Образование клатратов с водой и органическими 

веществами.  
 

8Xe + 46H2O → 8Xe · 46H2O  (–3 °С, 1 атм), 
4Xe + 3C6H5OH → 4Xe · 3C6H5OH. 

 
2. Образование эксимерных молекул. Это – активная среда 

лазеров, генерирующих излучение с длиной волны 352 нм и 484 нм 
(XeF*), 282 нм (XeBr*). Другие известные эксимеры: XeO*, 
XeOH*, Xe2*.   
 

3. Восстановительные свойства. Эти свойства выражены 
слабо. Проявляются в присутствии сильных окислителей.  

 

3а. Взаимодействие с простыми веществами. 
 

F2 XeF2  (20 °С, УФ-облучение) 
F2 XeF2  (300 − 500 °С, 5 – 150 атм, Xe : F2 = 1 : 2) 
F2 XeF4  (400 °С, 6 атм, Xe : F2 = 1 : 5) 
F2 XeF6  (200 − 250 °С, 50 атм, Xe : F2 = 1 : 20) 

Xe + 

Cl2 

→ 

XeCl2  (−230 − 20 °С, электрический разряд) 
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3б. Окисление фторидными производными платины. 
Приводит к образованию производных ксенона Xe+1 в обычных 
условиях и Xe+2 в более жестких. В условиях опыта часто эти 
производные сопутствуют друг другу (Н.Бартлетт, 1962).   
 

Xe + PtF6 → Xe+1[Pt+5F6]          (20 – 60 °С, в атм. SF6) 
Xe + 2PtF6 → Xe+2[Pt+5F6]2                                 (165 °С) 
Xe + 2PtF6 → Xe+2[Pt+4

2F10] + F2                        (165 °С) 
Xe + 2O2[PtF6] → Xe[PtF6]2 + 2O2                        (20 °С) 

 
3в. Взаимодействие с сильнейшими окислителями, 

производящими фторирующее действие, приводит к получению 
производных Xe+6. Это является признаком определенной 
устойчивости производных Xe+6, аналогичных соответствующим 
соединениям I+5 и Te+4.  
 

O2F2 XeO2F2   (20 °С) Xe + KrF2 
→ XeF6 + Kr   (20 °С) 

 
3г. Окисление производными Xe+2 приводит к производным 

диксенония (I), содержащим ион Xe2
+. В отличие от молекулы Xe2 

этот молекулярный катион устойчив, поскольку число электронов в 
нем на разрыхляющих молекулярных орбиталях на единицу 
меньше, чем на связывающих. В этом катионе наблюдается 
рекордная по длине ковалентная связь из всех известных 
(0.3087 нм).  
 

3Xe + (XeF)[SbF6] + SbF5 → 2(Xe2)[SbF6]                     (20 °С) 
3Xe + (XeF)[Sb2F11] + 6SbF5 → 2Xe2[Sb4F21]    (–30 °С, в HF) 

 
 

Применение 
 
Используют для наполнения ламп накаливания, мощных 

газоразрядных и импульсных источников света (высокая молярная 
масса ксенона препятствует испарению вольфрама с поверхности 
нити). 
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Соединения ксенона (+1) 
 

Xe[PtF6]     Xe[RuF6]     Xe[RhF6]     Xe2[SiF6] 
 

Получение 
 
1. Взаимодействие ксенона с высшими фторидами. 

 

Xe + PtF6 → Xe[PtF6]          (20 – 60 °С, в атм. SF6) 
 

По этой реакции было получено первое соединение благородных 
газов Н.Бартлетт (N.Bartlett, 1962). 
 

2. Действие ксенона на соединения дикислорода с тем же 
анионом. Катион дикислорода обладает сродством к электрону, 
примерно равным ксенону. Это создает возможность иону 
дикислорода отщепить электрон от ксенона с образованием катиона 
Xe+, который образует ионную связь с анионом.   
 

Xe + O2[PtF6] → Xe[PtF6] + O2           (20 °С) 
 
 

Строение  
 

Ионное строение Xe+[PtF6]–. Имеются данные в пользу 
другого распределения атомов фтора в формульной единице: 
(XeF+)[PtF5

–]. 
 

Физические свойства 
 

Гексафтороплатинат ксенона Xe[PtF6] – твердое вещество 
оранжевого цвета, возгоняется в вакууме.  

 
Химические свойства 
 

Характерны окислительно-восстановительные превращения.  
 

1. Сильные окислительные свойства за счет Xe+1. 
Восстанавливается до простого вещества.  

 

1а. Несовместимы с водой, разрушаются щелочами. Продукт 
окисления – простое вещество кислород.  
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H2O 
H2O Xe[PtF6] + 

NaOH 
→ 

 

PtO2 HF  (вода, 20 °С) 
H2[PtF6] HF  (конц. HF) → Xe + O2 + 

Na2[Pt(OH)6] 
+ 

NaF + H2O  (конц. NaOH)  
 
1б. Взаимодействие с сильными восстановителями вызывает 

не только восстановление атома ксенона, но и превращение 
центрального атома аниона:  

 

Xe[PtF6] + 3H2 → Xe + Pt + 6HF        (нагревание) 
 
2. Диспропорционирование. Протекает при нагревании в 

отсутствие реагентов. Первый путь термического распада. 
Продукты диспропорционирования – соединения Xe+2 и простое 
вещество Xe.  

 

2Xe+1[PtF6] → Xe+2[Pt+5F6]2 + Xe                 (165 °С) 
 
3. Окисление Xe+1 до Xe+2, в том числе за счет центрального 

атома аниона (второе направление термического разложения):      
 

2Xe+1[Pt+5F6] → Xe+2[Pt+4
2F10] + Xe+2F2          (165 °С) 

 
 
 

Применение 
 

Гексафтороплатинат ксенона Xe[PtF6] – химическая форма 
улавливания радиоактивных изотопов газообразного ксенона, 
выделяющихся при работе ядерных реакторов.   
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Соединения ксенона (+2) 
 

XeF2   XeF+   Xe2F3
+ 

дифторид 
ксенона   производные 

фтороксенония (II)   производные 
трифтородиксенония (II) 

       
   FXeR   XeR2 

   

ковалентные 
производные ксенона 
с фтором и другим 

атомом 

  

ковалентные 
производные ксенона с 
другими атомами, кроме 

фтора 
 
 

Получение  
 
1. Взаимодействием простых веществ. 

 
F2 XeF2   (400 °С, 200 кПа, Xe : F2 = 2 : 1) Xe + Cl2 

→ XeCl2   (–230 °С, электрический разряд) 
 

2. Окисление ксенона высшими фторидами элементов, в том 
числе и фторидами ксенона (реакция конпропорционирования). 
 

Xe + 2AgF2 + 2BF3 → 2XeF2 + 2AgBF4,  
Xe + XeF4 → 2XeF2. 

 
3. Диспропорционирование соединений ксенона Xe+1. 

 
2Xe[PtF6] → Xe[PtF6]2 + Xe                          (165 °С). 

 
4. Обменные реакции. Замещение атомов фтора на атомы 

хлора проходит при действии ковалентных неорганических 
хлоридов, устойчивых к окислению. Другая группа реакций – 
замещение подвижного атома водорода в концентрированных 
кислотах на XeF – группу.  
 

XeF2 + CCl4 → XeCl2 + CF4, 
XeF2 + HClO4 → FXeOClO3 + HF. 
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Строение 
 
Дифторид ксенона – линейная молекула. Аксиальное 

расположение атомов обеспечивают три электронные пары атома 
ксенона, занимающие экваториальные положения, что согласуется 
с представлениям Гиллеспи. Молекулы XeF2 упаковываются в 
тетрагональную кристаллическую решетку.  

Атомы фтора могут замещаться на атомы кислорода или 
азота, что приводит к получению ковалентных производных Xe+2.  

Для производных фтороксенония (II) и 
трифтородиксенония (II) характерно образование ионной связи. 
Первый их этих катионов является линейным, так как он состоит из 
двух атомов. Строение второго катиона соответствует модели 
Гиллеспи. Он содержит мостиковый атом фтора в состоянии sp3-
гибридизации, что обусловливает угловую форму катиона Xe2F3

+. 
Три электронные пары атома криптона обеспечивают развернутый 
угол связи F−Xe−F. Строение аналогично полииодид-иону I5

−. 
 

                 
 

Анионы этих ионных производных представляют собой в 
основном изолированные октаэдры, например, SbF6

−.  
 
Физические свойства 
 
Дифторид ксенона XeF2 – бесцветные кристаллы, пл. 136 °С, 

кип. 338 °С. Растворяется в жидких HF, SO2, BrF3, BrF5. Совместим 
с водой, достаточно хорошо растворим в ней. Растворы могут быть 
использованы в течение нескольких часов. В присутствии щелочей 
быстро разлагаются. При проведении окисления в щелочной среде 
добавляется в реакционную смесь в последнюю очередь.  

Фторсульфонат FXeOSO2F – пл. 36 °С, медленно разлагается 
при 20 °С, устойчив в течение нескольких недель при 0 °С.  
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Химические свойства 
 

1. Окислительно-восстановительные превращения. Ярко 
выражены окислительные свойства. 

 

1а. Восстановление до простого вещества. Наиболее 
характерное свойство дифторида ксенона. Протекает с участием 
большинства восстановителей. Продуктами реакции часто 
оказываются фториды элементов в высшем состоянии окисления.  
 

H2O O2 HF 
NaOH O2 NaF + H2O 
AgF AgF2  
CoF2 CoF3  
HCl Cl2 HF 
SiCl4 Cl2 SiF4 

HBrO3 HBrO4 HF 
H2S SF6 HF 

S SF6  
NO2 FNO2  
SiO2 O2 SiF4↑ 
TeO2 O2 TeF6↑ 
WO3 O2 WF6↑ 

CrO2F2 O2 CrOF4 

XeF2 + 

Mn(NO3)2 + H2O 

→ Xe + 

HMnO4 

+ 

HF + HNO3 
 
Таким результатом заканчивается попытка заместить два атома 
фтора на один атом кислорода. Оксидное производное ксенона Xe+2 
не получается, хотя известны и охарактеризованы оксиды ксенона в 
более высоком состоянии окисления. Положительный момент здесь 
заключается в возможности перевести нелетучие оксиды в летучие 
фториды, что используется для аналитического вскрытия 
природных минералов.  
 

1б. Восстановление до Xe2
+ действием слабых 

восстановителей в присутствии кислот Льюиса.  
 

4XeF2 + 3CO + 2SbF5 → 2(Xe2)[SbF6] + 3COF2 
3Xe + (XeF)[SbF6] + SbF5 → 2(Xe2)[SbF6]                     (20 °С) 
3Xe + (XeF)[Sb2F11] + 6SbF5 → 2Xe2[Sb4F21]      (–30 °С в HF) 
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1в. Внутримолекулярное окисление-восстановление. 
Приводит к образованию простого вещества ксенона. Так протекает 
термический распад производных Xe+2 в отсутствие реагентов. 
Перспективный метод получения сильных окислителей, например, 
некоторых перекисных соединений.  
 

XeF2 → Xe + F2                                       (600 °С) 
Xe(OAc)2 → Xe + AcOOAc                       (перекись ацетила) 

2FXeOSO2F → XeF2 + Xe + FSO2OOSO2F     (перекись фторосульфония) 
 

1г. Внутримолекулярное окисление-восстановление 
дифторида ксенона в присутствии наиболее сильных кислот 
Льюиса приводит к получению соединений Xe2

+. 
 

4XeF2 + 8SbF5 → 2(Xe2)[Sb4F21] + 3F2   (3 атм, избыток SbF5) 
 

1д. Диспропорционирование. По этому пути протекает 
термическое разложение дифторида ксенона в вакууме. 
 

2XeF2 → Xe + XeF4              (выше 100 °С в вакууме) 
 
 
 

2. Обменные реакции. Не самый характерный, но достаточно 
широко представленный путь химических превращений 
соединений Xe+2. 

 

2а. Замещение атомов фтора на атомы хлора. 
 

2XeF2 + CCl4 → 2XeCl2 + CF4           (20 °С, УФ-облучение) 
 

2б. Взаимодействие с кислотами. Подвижный атом водорода в 
безводных или концентрированных кислотах замещается на группу 
атомов XeF или атом ксенона.  
 

XeF2 + HClO4 → FXeOClO3 + HF, 
XeF2 + 2HClO4 → Xe(ClO4)2 + 2HF, 

XeF2 + HN(SO2F)2 → FXeN(SO2F)2 (желтый) + HF, 
XeF2 + HOAc → FXeOAc + HF, 

XeF2 + 2HOAc → Xe(OAc)2 + 2HF.  
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2в. Замещение атома фтора на анион неорганической 
кислоты, вносимый в реакционную смесь в виде смешанного 
ангидрида борной кислоты.  

 

3XeF2 + B(OSO2CF3)3 → 3FXeOSO2CF3 + BF3, 
3XeF2 + 2B(OCOCF3)3 → 3Xe(OCOCF3)2 + 2BF3. 

 
2г. Взаимодействие с кислотами Льюиса. Так проявляется 

основный характер соединений ксенона Xe+2, подобный 
аналогичным соединениям криптона.  
 

XeF2 + AsF5 → (XeF)[AsF6], 
2XeF2 + AsF5 → (Xe2F3)[AsF6]. 

 
Применение 
 

Дифторид ксенона XeF2 – фторирующий агент в 
неорганическом и органическом синтезе. Действует весьма 
агрессивно, подобно молекулярному фтору. В отличие от фтора 
обычно вводится в реакционную систему в конденсированной фазе 
(в виде твердого вещества или раствора), что позволяет повысить 
концентрацию этого вещества и усилить его окислительное 
действие.   

Дифторид ксенона XeF2 – фторирующий агент в 
аналитической химии. Используется для удаления оксидной основы 
(например, SiO2 в виде летучего SiF4) и концентрирования 
микропримесей.  
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Соединения ксенона (+4) 
 

XeF4  XeR4  XeF3
+ 

тетрафторид 
ксенона  

ковалентные 
производные 
ксенона (IV) 

 ионные производные 
трифтороксенония (IV) 

     
XeOF2  Xe(OH)4   

оксодифторид 
ксенона  гидроксид 

ксенона (IV)   

 
Получение 
 
1. Взаимодействие простых веществ. 

 
Xe + 2F2 → XeF4             (Xe : F2 = 1 : 5, 6 атм, 400 °С) 

 
2. Диспропорционирование соединений ксенона(+2) 

 
2XeF2 → Xe + XeF4            (выше 100 °С в вакууме) 

 
3. Обменные реакции. Так получаются ковалентные 

производные ксенона Xe+4 (оксодифторид, тетратефлат). 
 

XeF4 + H2O → XeOF2 + 2HF       (−80 °С) 
3XeF4 + 4B(OTeF5)3 → 3Xe(OTeF5)4 +4BF3. 

 
Строение 
 
Молекула XeF4 имеет форму плоского квадрата. Две 

электронные пары атома ксенона, расположенные друг напротив 
друга обусловливают эту геометрическую форму. Подобным 
строением обладает изоэлектронная частица – ион IF4

−.  
Вершины квадрата занимают атомы кислорода в молекуле 

Xe(OTeF5)4. Эти точки являются также вершинами октаэдра OTeF5.  
Оксодифторид ксенона XeOF2 образован цепями квадратов 

XeO2/2F2 с мостиковыми атомами кислорода.  
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Физические свойства 
 

Тетрафторид ксенона XeF4 – бесцветные кристаллы, 
пл. 135 °С.  

Оксодифторид ксенона XeOF2 – светло-желтые кристаллы, 
пл. 90 °С со взрывом.  

Гидроксид ксенона Xe(OH)4 – бесцветные кристаллы, 
пл. 90 °С, кип. 115 °С со взрывом.  

Тетратефлат ксенона Xe(OTeF5)4 – желтые кристаллы, 
пл. 72 °С.  
 

Химические свойства 
 

1. Обменные реакции немногочисленны.  
 

1а. Замещение атомов фтора на атомы кислорода, например, 
по реакции гидролиза. Природа продуктов определяется 
температурой реакции.  
 

XeF4 + H2O → XeOF2 + 2HF      (водяной пар, −80 °С) 
XeF4 + 4H2O → Xe(OH)4 + 4HF                          (20 °С) 

 

Процесс замещения двух атомов фтора на один атом кислорода 
конкурирует с процессом диспропорционирования на простое 
вещество и производное Xe+6 (см. далее).  

 
1б. Замещение атомов фтора на анион неорганической 

кислоты действием смешанного ангидрида борной кислоты.  
 

3XeF4 + 4B(OTeF5)3 → 3Xe(OTeF5)4 +4BF3. 
 

1в. Взаимодействие с кислотами Льюиса. Указывает на 
наличие основных свойств тетрафторида ксенона. Основный 
характер XeF4 проявляется слабее, чем у XeF2, поскольку степень 
окисления ксенона выше, и атом ксенона поэтому является более 
слабым донором фторид-ионов. Тетрафторид ксенона поэтому 
реагирует только с сильными кислотами Льюиса. Увеличение 
степени окисления сопровождается снижением основных свойств и 
увеличением кислотных.   
 

XeF4 + SbF5 → (XeF3
+)[SbF6

−], 
XeF4 + 2SbF5 → (XeF3

+)[Sb2F11
−]. 
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2. Окислительно-восстановительные превращения. 
 

 2а. Восстановление до простого вещества. Очень сильный 
окислитель. Продуктом окисления часто оказывается фторид 
элемента в высшей степени окисления.  
 

H2 HF 
H2O O2 + HF 
Pt PtF4 

SF4 SF6 
Hg HgF2 
KI I2 + KF 

XeF4 + 

Ag + H2O 

→ Xe + 

AgO + HF 
 
2б. Окисление до производных Xe+6.  

 

XeF4 + F2 → XeF6 (300 °С, катализатор NiF2) 
 

2в. Диспропорционирование в отсутствие восстановителей в 
нейтральной или кислой среде на простое вещество Xe и 
производное Xe+6. Конкурирует с процессами замещения атомов 
фтора на атомы кислорода.  
 

3XeF4 + 2H2O → 2XeOF4 + Xe + 4HF        (водяной пар, 20 °С) 
3XeF4 + 6H2O → 2XeO3 + Xe + 12HF        (водяной пар, 40 °С) 

3XeF4 + SiO2 → 2XeOF4 + Xe + SiF4. 
 
 2г. Диспропорционирование в отсутствие восстановителей в 
щелочной среде на простое вещество Xe и производное Xe+8. 
Фактически отражает тенденцию к диспропорционированию 
производных Xe+6, которые образуются на первой стадии и сразу 
же претерпевают новое диспропорционирование.   
 
2XeF4 + 10NaOH → Xe + Na2H2XeO6 + 8NaF + 4H2O   (разб. NaOH) 

 
 

Применение 
 

Тетрафторид ксенона XeF4 – фторирующий агент в 
неорганическом синтезе. 
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Соединения ксенона (+6) 
 

XeF6  XeF5
+  XeO3 

гексафторид 
ксенона  производные 

пентафтороксенония (VI)  триоксид ксенона 

     

XeOF4 
XeO2F2 

 XeF7
− 

XeF8
2−  

H2XeO4 
HXeO4

− 
XeO4

2− 
оксофториды 
ксенона (VI)  фторидоксенаты (VI)  ксеноновая (VI) 

кислота, ксенаты 
 

Получение 
 

1. Действие сильных окислителей на простое вещест во 
ксенон.   
 

Xe + F2 → XeF6             (Xe : F2 = 1 : 20,   300 °С,   60 атм) 
Xe + O2F2 → XeO2F2                                                       (20 °С) 

 
2. Окисление тетрафторида ксенона фтором.  

 

XeF4 + F2 → XeF6        (300 °С, катализатор NiF2) 
 

3. Диспропорционирование соединений ксенона Xe+4 в 
нейтральной или кислой среде или в отсутствие растворителя. 

 

3XeF4 + 2H2O → 2XeOF4 + Xe + 4HF        (водяной пар, 20 °С) 
3XeF4 + 6H2O → 2XeO3 + Xe + 12HF        (водяной пар, 40 °С) 

3XeF4 + SiO2 → 2XeOF4 + Xe + SiF4. 
 

4. Разложение фторидоксенатов. 
 

2RbXeF7 → XeF6 + Rb2XeF8               (выше 20 °С) 
2CsXeF7 → XeF6 + Cs2XeF8                (выше 50 °С) 

Cs2XeF8 → XeF6 + 2CsF              (400 °С) 
 

Реакция используется для выделения XeF6 из смеси с другими 
фторидами ксенона, образовавшимися при синтезе. Гексафторид 
ксенона – единственный из фторидов ксенона, реагирующий с 
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фторидом натрия. Получающийся Na2XeF8 
разлагается при нагревании, освобождая чистый XeF6.  
 

Na2XeF8 → 2NaF + XeF6          (100 − 120 °С) 
 

5. Обменные реакции. Замещение атомов фтора на атомы 
кислорода.  
 

2XeF6 + SiO2 → 2XeOF4 + SiF4, 
XeF6 + 3H2O → XeO3 + 6HF     (в растворе HF). 

 
Строение 
 

Молекула XeF6 в газовой фазе представляет собой 
искаженный октаэдр. Седьмую, дополнительную, вершину 
занимает неподеленная электронная пара атома ксенона. В твердом 
состоянии представлен тетрамерами и гексамерами, составленными 
из квадратных пирамид XeF5

+, соединенных мостиковыми 
ионами F−.  

XeOF4 образует молекулу в форме квадратной пирамиды, в 
центре которой находится атом ксенона. В вершине этой пирамиды 
находится атом кислорода, напротив которого размещается 
неподеленная электронная пара атома ксенона.  

Молекула XeO2F2 представляет собой искаженную 
тригональную бипирамиду, в основании которой находятся два 
атома кислорода и электронная пара атома ксенона.  

Молекула XeO3 представляет собой искаженный тетраэдр. 
Неплоская структура обусловлена неподеленной электронной 
парой на атоме ксенона, направленной к вершине тетраэдра.  

Анион XeO3F− образует цепи искаженных октаэдров с 
мостиковыми атомами фтора [XeEO3F2/2], ион XeOF5− 
представляет собой изолированные искаженные пентагональные 
бипирамиды [XeEOF5].  

Соединения Xe+6 характеризуются электронной аналогией с 
соединениями I+5 и Te+4, что отражается в характере их химических 
превращений.  
 

Физические свойства 
 

Гексафторид ксенона XeF6 – бесцветные кристаллы, пл. 49 °С, 
кип. 76 °С. 
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Триоксид ксенона XeO3 –  бесцветные кристаллы, разл. со 
взрывом. Обусловливают наибольшую опасность при работе с 
соединениями с соединениями ксенона.  

Оксотетрафторид ксенона XeOF4 – бесцветная жидкость, 
пл. −41 °С, разл. выше 300 °С. Растворима в безводном HF.  

Диоксодифторид ксенона XeO2F2 – бесцветные кристаллы, 
пл. 31 °С.  

Фторидоксенаты – твердые вещества, разлагаются, не плавясь. 
RbXeF7 – бесцветный, CsXeF7 – желтый, Rb2XeF8 – бесцветный, 
Cs2XeF8 – бесцветный. 
 
 

Химические свойства 
 

1.Обменные реакции. Характерный путь химических 
превращений.  

 

1а. Кислотные свойства оксида XeO3 и гидроксида H2XeO4, 
существующего только в растворе. Проявляются в образовании 
оксокислот и их солей. 
 

NaOH недостаток NaHXeO4 
NaOH избыток Na2XeO4 

XeO3 
H2XeO4 

+ 
Ba(OH)2 конц 

→ 
Ba3XeO6↓ 

+ H2O 

 
1б. Образование солей фторзамещенных оксокислот. 

Протекает при действии фторидов металлов на оксид или 
оксофториды Xe+6. 

 

XeO3 + CsF → Cs[XeO3F] 
XeOF4 + CsF → Cs[XeOF5] 

 
1в. Замещение атомов фтора на атомы кислорода. Продуктами 

реакции являются обычно оксофториды ксенона.  
 
XeF6 + 3H2O → XeO3 + 6HF    (XeF6, увлекаемый N2, горячая вода) 
XeF6 + H2O → XeOF4 + 2HF        (водяной пар в недостатке, 20 °С) 

2XeF6 + SiO2 → 2XeOF4 + SiF4 
XeO3 + XeOF4 → 2XeO2F2 
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1г. Замещение атомов фтора на тефлат-ион при 
действии тефлата бора: 

 
3XeO2F2 + B(OTeF5)3 → 3XeO2(OTeF5)2 + 2BF3. 

 
1д. Самоионизация в расплаве и диссоциация в растворе в 

жидком HF. Атомы Xe+6 образуют катионы и анионы, что 
свидетельствует об амфотерной природе гексафторида ксенона.  
 

2XeF6 → [XeF5
+] + [XeF7

−] 
 

[XeF5
+] [HF2

−] XeF6 + HF→ [XeF7
-] + [H2F+] 

 

Кислотно-основный характер гексафторида ксенона подобен 
фториду брома BrF5, аналогичному по строению (изоэлектронные 
частицы, высокая степень окисления брома и ксенона, наличие 
акцепторных атомов фтора, наличие одной электронной пары у 
центрального атома).  
 

Cs2[XeF8] XeF6 + CsF → Cs[XeF7] 
 

AsF5 (XeF5
+)[AsF6

−] XeF6 + SbF5 
→ (XeF5

+)[SbF6
−] 

 
 

2. Окислительно-восстановительные превращения. 
 

2а. Внутримолекулярное окисление-восстановление. 
Характерно для взаимодействия веществ в отсутствие окислителей 
и восстановителей. Так протекают процессы термического 
разложения. 
 

XeF6 → XeF4 + F2     (выше 76 °С) 
2XeO3 → 2Xe + 3O2            (70 °С) 

 
2б. Диспропорционирование в водном растворе в отсутствие 

окислителей и восстановителей. Протекает при действии 
концентрированной щелочи при нагревании. Продуктами 
диспропорционирования являются производные Xe+8 и простое 
вещество Xe.  
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4XeO3 + 12NaOH → 3Na4XeO6 + Xe + 6H2O, 
4NaHXeO4 + 8NaOH → 3Na4XeO6 + Xe + 6H2O, 

4XeF6 + 36NaOH → 3Na4XeO6 + Xe + 24NaF +18H2O. 
 
Процесс аналогичен диспропорционированию, протекающему при 
термическом разложении хлоратов (на хлориды и перхлораты) и 
сульфитов (на сульфиды и сульфаты). Во всех этих случаях часть 
атомов ксенона, хлора, серы повышает степень окисления на 2, а 
другая – понижает степень окисления на 6.  
 

2в. Выраженные окислительные свойства, которым 
способствует кислая среда раствора. Характерный тип 
превращений соединений Xe+6, продуктом восстановления 
которого обычно является простое вещество. Понижение степени 
окисления ксенона на 6 и достижение низшего состояния 
окисления является аналогом восстановления сульфитов до 
сульфидов и хлоратов до хлоридов.  
 

MnO2 + H2O HMnO4 
Hg + H2SO4 Hg2SO4 + H2O XeO3 + 

FeSO4 + H2SO4 
→ Xe + 

Fe2(SO4)3 + H2O 
 

2г. Восстановительные свойства для производных Xe+6 не 
характерны. Окисление до производных Xe+8 возможно действием 
наиболее сильных окислителей. 
 

XeO3 + 4KOH + O3 → K4XeO6 + O2 + 2H2O. 
 

Применение 
 
Гексафторид ксенона XeF6 применяется в неорганическом 

синтезе как сильный окислитель.  
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Соединения ксенона (+8) 
 

XeO4  H4XeO6  

тетраоксид ксенона  ксеноновая (VIII) 
кислота  

XeO3F2    

H3XeO6
− 

H2XeO6
2− 

HXeO6
3− 

XeO6
4− 

триоксодифторид 
ксенона    перксенаты 

 
Получение 

 

1. Окисление производных Xe+6 наиболее сильными 
окислителями. 

 

XeO3 + 4KOH + O3 → K4XeO6 + O2 + 2H2O. 
 
2. Диспропорционирование соединений Xe+4 и Xe+6 в 

щелочной среде.  
 

2XeF4 + 10NaOH → Xe + Na2H2XeO6 + 8NaF + 4H2O, 
4XeO3 + 12NaOH → 3Na4XeO6 + Xe + 6H2O, 

4XeF6 + 36NaOH → 3Na4XeO6 + Xe + 24NaF +18H2O. 
 
3. Обменные реакции.  
 

XeO4 + 2H2O → H4XeO6, 
H4XeO6 + 2Ba(OH)2 → Ba2XeO6↓, 

Ba2XeO6 + 2H2SO4 конц → 2BaSO4 + XeO4 + 2H2O. 
 
Строение  
 

Тетраоксид ксенона XeO4 образует молекулу правильной 
тетраэдрической формы. Та же форма характерна для 
изоэлектронного тетраоксиду ксенона перхлорат-иону.  

Перксенат-ион XeO6
4− представляет собой правильный 

октаэдр, подобный периодат-иону IO6
5− и теллурат-иону TeO6

6−.  
 
Физические свойства 
 
Тетраоксид ксенона XeO4 – светло-желтый газ, возг. −196 °С, 

пл. −36 °С. 
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Ксеноновая (VIII) кислота H4XeO6 известна в растворе и 
является кислотой по Аррениусу средней силы по первой ступени 
(Ka1 = 10−2) и слабой по остальным ступеням (Ka2 = 10−6, Ka3 = 10−11). 
Диссоциация по четвертой ступени в растворе не отмечена. В 
водном растворе при комнатной температуре происходит 
постепенное окисление воды.  

Перксенаты – твердые вещества. Растворимы в воде 
перксенаты тяжелых щелочных металлов (калия, рубидия, цезия). 
Малорастворимы и практически нерастворимы в воде перксенаты 
лития, натрия, бария, серебра, цинка, свинца, лантана и золота. При 
нагревании разлагаются, не плавясь.  

 
 
Химические свойства 
 

1. Обменные реакции.  
 

1а. Кислотный характер оксида и гидроксида проявляется в 
процессах взаимного превращения оксида, кислоты и солей.  

 

K4XeO6 + 2Ba(OH)2 → Ba2XeO6↓ + 4KOH, 
Ba2XeO6 + 2H2SO4 конц → 2BaSO4 + XeO4 + 2H2O, 

XeO4 + 2H2O → H4XeO6, 
H4XeO6 + 2Ba(OH)2 → Ba2XeO6↓, 

H4XeO6 + 2NaOH разб → Na2H2XeO6 + 2H2O, 
H4XeO6 + 3NaOH конц → Na3HXeO6 + 3H2O. 

 
1б. Замещение атома кислорода на два атома фтора.  
 

XeO4 + XeF6 → XeO3F2 + XeOF4. 
 
 
2. Окислительно-восстановительные реакции.  
 

2а. За счет атомов Xe+8 невозможны процессы дальнейшего 
окисления и диспропорционирования. Это – высшая степень 
окисления.  

 

2б. Сильные окислительные свойства. Продуктом 
восстановления являются по крайней мере соединения Xe+6, 
отличающиеся значительно большей устойчивостью. Такое 
направление восстановления (присоединение двух электронов) 
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аналогично восстановительным переходам близких по силе к 
Xe+8 окислителей: Br+7 → Br+5, I+7 → I+5, Te+6 → Te+4.  

 

2H4XeO6 → 2XeO3 + O2 + 2H2O                 (20 °С) 
XeO4 → 2XeO3 + O2                          (выше 20 °С) 

 

H4XeO6 HIO3 H5IO6 
XeO4 + H2O + MnSO4 

→ XeO3 + HMnO4 + H2SO4 
 

XeO4 + NaOH + 2Co(OH)2 → NaHXeO4 + 2CoOOH + H2O. 
 
В присутствии сильных восстановителей процесс 

заканчивается обычно простым веществом – низшей для ксенона 
степенью окисления Xe0. Этот процесс имеет аналогию в химии 
галогенов и халькогенов. Ему соответствуют переходы 
оксоанионов галогенов в состоянии окисления +7 и халькогенов в 
состоянии окисления +6 до галогенидов и халькогенидов (или их 
гидридов в кислой среде). Более глубокому восстановлению 
способствует также кислая среда раствора.  

 

Na4XeO6 → Xe + 2Na2O + 2O2                         (360 °С) 
XeO4 + 8FeSO4 + 4H2SO4 → Xe + 4Fe2(SO4)3 + 4H2O (раствор, 20 °С) 

 
 
Применение 
 
Не находят. Тетраоксид ксенона и H4XeO6 могут быть 

полезны в неорганическом синтезе как сильные и емкие (z0 = 8) 
окислители в растворе, если требуется, чтобы продукты синтеза 
были свободны по окончании реакции от продуктов 
восстановления (ксенон удаляется в газовую фазу).  
 


