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12 Schwefel, Selen und Tellur

12.1 Allgemeines

Schwefel gehört zu den wichtigsten Elementen sowohl in der belebten und unbelebten
Natur als auch in der chemischen und pharmazeutischen Industrie. Selbst im außerir-
dischen Universum sind Schwefelverbindungen weit verbreitet, wenn auch oft nur in
geringer Konzentration.1 Die Erdkruste besteht zwar nur zu ca. 0.07 Massen-% aus S,
während Selen und Tellur noch sehr viel seltener sind. Bedeutende Vorkommen von
Schwefel sind aber Elementarschwefel, zahlreiche Metallsulfide wie Pyrit FeS2, Blei-
glanz PbS, Zinkblende ZnS, Zinnober HgS, Kupferkies CuFeS2 und Kupferglanz Cu2S
sowie verschiedene Sulfate. Wichtige natürliche Sulfate sind Gips Ca[SO4]·2H2O, Bas-
sanit Ca[SO4]·0.5H2O, Anhydrit Ca[SO4] und Schwerspat Ba[SO4]. Im Jahre 2000
wurde in Naica im Norden Mexicos in 290 m Tiefe eine Höhle mit mächtigen Sele-
nit-Einkristallen von bis zu 13 m Länge entdeckt! Selenit ist eine Modifikation von
Ca[SO4]·2H2O. Meerwasser enthält ca. 2.7 g L–1 Sulfat-Ionen, Flusswasser ca. 0.01 g L–1.

Alle Organismen enthalten Schwefel in anorganischer und organischer Form. Schwefel
ist daher nach Stickstoff, Phosphor und Kalium das wichtigste Element in Düngemitteln
für die Pflanzenernährung. Ein Mensch von 70 kg enthält ca. 170 g S (hauptsächlich als
Aminosäuren Cystein, Cystin und Methionin), aber nur 0.02 g Se (z.B. als Selenocystein).
Wichtige Selen-haltige Enzyme sind Glutathionperoxidase und Glycerinreductase. Da-

Tab. 12.1 Eigenschaften der Chalkogene

a Tripelpunkt

1 A. Müller, B. Krebs (Herausg.), Sulfur – Its Significance for Chemistry, for the Geo-, Bio- and
Cosmosphere and Technology, Elsevier, Amsterdam, 1984. R. Steudel (Herausg.), Elemental Sul-
fur and Sulfur-Rich Compounds, Parts I and II, Springer, Heidelberg, 2003 (Top. Curr. Chem.,
Vols. 230 und 231). F. A. Devillanova (Herausg.), Handbook of Chalcogen Chemistry, Royal So-
ciety of Chemistry, London, 2006.

Element Valenzelektronen-
konfiguration

Farbe der
stabilsten
Modifikation

Schmp.
(°C)

Sdp.
(°C)

natürliche Häufigkeit
der Isotope in mol-%

S 3s2p2p1p1 gelb 115a 445 32S: 95.0, 33S: 0.76, 34S: 4.22
36S: 0.02

Se 4s2p2p1p1 grau bis schwarz 221 685 74Se: 0.9, 76Se: 9.2, 77Se: 7.6
78Se: 23.7, 80Se: 49.8, 82Se: 8.8

Te 5s2p2p1p1 metallisch
glänzend,
messingfarben

450 990 120Te: 0.01, 122Te: 2.57,
123Te:0.89, 124Te: 4.76,
125Te: 7.10, 126Te:18.89,
128Te: 31.73, 130Te: 33.97

Po 6s2p2p1p1 254 962 alle Isotope radioaktiv
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her ist Selen wie Schwefel für Menschen und Säugetiere ein essentielles Element, wäh-
rend Tellur toxisch ist. Pflanzliche Lebensmittel enthalten Selen vorwiegend in Form von
Selenomethionin, Fleisch dagegen überwiegend als Selenocystein. Die Se-Konzentration
hängt dabei vom Se-Gehalt der Böden ab, auf denen die Pflanzen wachsen bzw. die Tiere
weiden. Besonders hohe Se-Gehalte weisen Paranüsse und Vollkornbrot sowie Leber, Ge-
flügel und Fische auf.

Vom Selen und Tellur gibt es stabile und relativ häufige Isotope, die für die Kernreso-
nanzspektroskopie geeignet sind (siehe Tab. 12.1). Beispielsweise weisen 77Se,123Te und
125Te jeweils den Kernspin 1

2 auf. 125Te ist auch für die MÖSSBAUER-Spektroskopie geeignet.
Beim Schwefel eignet sich nur 33S (I = 3

2) für NMR-Spektroskopie, jedoch sind die ge-
ringe Häufigkeit dieses Isotops und sein Quadrupolmoment hinderlich. Vom Polonium,
dem schwersten Element und einzigen Metall in der 16. Gruppe, sind nur radioaktive Nu-
klide bekannt.

12.2 Bindungsverhältnisse und Tendenzen
in der 16. Gruppe

In ihren chemischen Eigenschaften sind sich die Elemente Schwefel, Selen2 und Tellur3

untereinander ähnlicher als ihrem leichteren Homologen, dem Sauerstoff. Zwischen der
ersten und der zweiten Achterperiode des Periodensystems ändert sich der Kovalenzra-
dius der Atome stärker als zwischen den jeweils benachbarten höheren Perioden. Das hat
auch eine sprunghafte Änderung der Elektronegativität χ beim Übergang vom Sauerstoff
zum Schwefel zur Folge, wie folgende Zahlen zeigen:

Aus diesen Zahlen ist zu ersehen, dass sich insbesondere Schwefel und Selen sehr ähnlich
sind, sodass die Chemie des Schwefels als repräsentativ für die des Selens angesehen wer-
den kann. Analoges gilt im Übrigen für die Elementpaare Si/Ge, P/As und Cl/Br.

Alle Chalkogenatome haben im Grundzustand die Valenzelektronenkonfiguration
s2px

2py
1pz

1 mit zwei ungepaarten Elektronen (3P-Zustand; Tab. 8.1). Daraus folgt, dass die
Atome durch zwei kovalente Bindungen oder durch Aufnahme zweier Elektronen unter
Bildung von E2–-Ionen die Edelgaskonfiguration erreichen können (Beispiele: H2S und
Na2S). Weitere Substituenten können durch koordinative Bindungen wie im Trichlorsul-
fonium-Ion [SCl3]+ oder durch Errichtung von Mehrzentrenbindungen gebunden werden.
Beispiele dafür sind die Moleküle SF4, Me4Te und TeF6. Deren Bindungsverhältnisse
wurden bereits im Kapitel 2.6 bei den hyperkoordinierten Verbindungen behandelt; siehe
auch die dortige Tabelle 2.11 bezüglich weiterer Beispiele. Generell kommen die Chal-

2 B. Krebs, S. Bonmann, I. Eidenschink, Encycl. Inorg. Chem. 1994, 7, 3667.
3 R. S. Laitinen, R. Oilunkaniemi, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 9, 5516

O S Se Te

Kovalenzradius (pm) 66 105 120 138

χ(Allred-Rochow) 3.5 2.4 2.5 2.0
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kogene S, Se und Te in allen neun Oxidationsstufen von –2 bis +6 vor, wie folgende Bei-
spiele zeigen:

Die Koordinationszahlen von Schwefel, Selen und Tellur können in Verbindung mit
sterisch nicht zu anspruchsvollen Substituenten Werte bis zu 6 annehmen (Beispiele:
SF6, SeF6, Me6Te); beim Tellur wird sogar die Koordinationszahl 8 erreicht (z.B. in
[TeF8]2–).

In der 16. Gruppe vollzieht sich in der Reihe O–S–Se–Te–Po bei den Elementen der
Übergang von reinen Nichtmetallen (O, S) über Elemente mit Halbleitereigenschaften
(Se, Te) zu einem reinen Metall. Elementares Polonium weist metallische Leitfähigkeit
auf (spez. Widerstand 43·10–3 Ω cm) und besitzt im Gegensatz zu allen anderen Chalko-
genen einen positiven Temperaturkoeffizienten des elektrischen Widerstandes, was für
Metalle charakteristisch ist. Deswegen wird Polonium hier nicht weiter behandelt. Die
leichteren Chalkogene Sauerstoff und Schwefel sind bei Normaldruck Isolatoren. In der
16. Gruppe nimmt also der spezifische Widerstand vom S zum Te stark ab. Ursache dafür
sind die unterschiedlichen Kristallstrukturen mit sehr verschiedenen Koordinations-
zahlen der Atome in den thermodynamisch stabilen Modifikationen. Die Koordinations-
zahlen steigen bei den unter Standardbedingungen stabilen Modifikationen von 1 beim
Disauerstoff (O2) über 2 beim cyclo-Octaschwefel (S8) bis auf 2+4 bei den polymeren
Modifikationen von Selen und Tellur an. Dadurch ändern sich die physikalischen Eigen-
schaften der Elemente erheblich. Stark erhöhter Druck verändert die Kristallstrukturen
ebenfalls und damit auch die elektrischen Eigenschaften. Beispielsweise wird Schwefel
bei 83 GPa ein metallischer Leiter mit einer Schichtstruktur (Koordinationszahl 4). Bei
162 GPa geht diese Phase in die rhomboedrische Struktur des β-Poloniums mit der Ko-
ordinationszahl 6 über (Dichte 6.5 g cm–3). Diese beiden metallischen Phasen werden bei
Temperaturen von 10 bzw. 17 K sogar supraleitend!4

Alle Chalkogene (außer Polonium) sind in der Lage, homoatomare Ketten und Ringe
mit Bindungen zwischen gleichartigen Atomen zu bilden. Die unterschiedliche und vor
allem beim Sauerstoff und Tellur relativ geringe Energie dieser Bindungen wurde schon
im Kapitel 4.2.2 diskutiert (siehe auch Abb. 4.2). Am stärksten ist die Tendenz zur Ring-
und Kettenbildung beim Schwefel ausgeprägt, der darin nur noch vom Kohlenstoff und
vom Phosphor übertroffen wird. Dies führt unter anderem dazu, dass Schwefel das Ele-
ment mit den meisten kristallinen Modifikationen ist. In Form von Polychalkogen-Kat-
ionen [En]x+ sind allerdings auch viele homoatomare Selen- und vor allem Tellurspezies
bekannt (siehe Abschnitt 12.5).

Die Fähigkeit, bei Raumtemperatur beständige Verbindungen mit Mehrfachbindungen
zu anderen Atomen zu bilden, nimmt in der 16. Gruppe von oben nach unten stark ab. Sie
ist beim Tellur kaum noch vorhanden. Beispiele sind folgende Verbindungen:

4 V. V. Struzhkin et al., Nature 1997, 390, 382, und zitierte Literatur.

–2 –1 ±0 +1 +2 +3 +4 +5 +6

H2S H2S2 S8 S2Cl2 SCl2 [S2O4]2– SO2 S2F10 SO3
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Andererseits sind die Dioxide nach neueren Ansichten wie folgt zu formulieren:

Eine genauere Beschreibung der Bindungen in SO2, SO3 und dem Sulfat-Ion findet sich
im Kapitel 2.6. Allgemein werden Mehrfachbindungen um so eher gebildet, je geringer
der Elektronegativitätsunterschied der beteiligten Atome ist und je größer die Summe der
Elektronegativitäten beider Atome ist. Dies trifft auf die folgenden Verbindungen zu, mit
denen zum Teil bereits in den 1960er Jahren bewiesen wurde, dass Doppelbindungen
auch zwischen den schwereren Nichtmetallen möglich sind und entsprechende Verbin-
dungen bei Raumtemperatur beständig sein können:

Die Nummerierung entspricht der historischen Reihenfolge der ersten Synthesen. Das
spektakuläre Kation [S2I4]2+ mit seiner extrem kurzen SS-Bindung von 184 pm wurde mit
den schwach koordinierenden Anionen [AsF6]– und [SbF6]– isoliert.5 Einzelheiten zu die-
sen Verbindungen finden sich in den Abschnitten 12.10 und 12.12. Erst viel später als die
Beispiele (1) bis (3) wurden die ersten beständigen Verbindungen mit SiSi- und PP-Dop-
pelbindungen hergestellt, die in den Kapiteln 8.11.2 bzw. 10.7 behandelt werden.

Vom Schwefel zum Tellur nimmt weiterhin die Beständigkeit von Verbindungen mit
dem Chalkogen in höheren Oxidationsstufen ab. TeO3 und SeO3 sind stärkere Oxidations-
mittel als SO3, und Se(IV) wie im Selenit-Ion [SeO3]2– wird durch S(IV), z.B. im Disul-
fit-Ion [S2O5]2–, zu Se(0) reduziert.

5 J. Passmore et al., Inorg. Chem. 2005, 44, 1660.
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12.3 Herstellung der Elemente

12.3.1 Gewinnung von Schwefel

Elementarer Schwefel findet sich in der Natur in ausgedehnten unterirdischen Lagerstät-
ten, beispielsweise in den USA, Mexiko und Polen. Heutzutage wird Elementarschwefel
aber fast ausschließlich durch Entschwefelung von Erdgas, Erdöl und Kohle hergestellt
(siehe unten).

Aus den natürlichen Lagerstätten wird Schwefel nach dem FRASCH-Verfahren gewon-
nen, wobei man den elementaren Schwefel (Tripelpunkt 115°C) mit überhitztem Wasser
aus dem unterirdischen Gemisch mit Sand und Kalkstein herausschmilzt, dann mit Press-
luft an die Erdoberfläche drückt und durch Destillation im Vakuum reinigt.6 Aber nur ein
geringer Teil der Weltproduktion an Schwefel und Schwefelverbindungen basiert noch
auf Lagerstätten von Elementarschwefel, der weitaus größte Teil wird dagegen durch
Oxidation von H2S hergestellt. Schwefelwasserstoff kommt einerseits in so genanntem
saurem Erdgas (Sauergas)7 vor, andererseits entsteht H2S in riesigen Mengen bei der in
Raffinerien weltweit durchgeführten Entschwefelung von Rohöl nach dem HDS-Verfah-
ren (Hydrodesulfurierung).8,9 Dabei werden die vorzugsweise im Heizöl, im Schwerben-
zin (Siedebereich 80–180°C) und im Kerosin (Gasöl; Siedebereich 180–360°C) enthalte-
nen organischen Sulfide (z.B. Thiophenderivate), Thiole und Disulfide durch
katalytische Hydrierung zu H2S und Kohlenwasserstoffen hydriert:

Die Reaktion findet bei 300–400°C und 2–6 MPa H2-Druck an einem Mo-Ni- oder einem
Mo-Co-Katalysator statt. Zur Erzielung niedriger S-Restgehalte wird ein zweistufiges
Verfahren angewandt. In der ersten Stufe (Entschwefelung bis ca. 350 ppm) werden die
reaktiveren Verbindungen wie Thiole, Sulfide und Disulfide hydriert. In der zweiten
Stufe zersetzt man bei höherer Temperatur und höherem H2-Druck die weniger reaktive-
ren Thiophenverbindungen. Je geringer der S-Restgehalt sein soll, umso länger die Reak-
tionszeit und umso höher die Kosten.

Die Gewinnung von Schwefel aus H2S-haltigen Gasen8 geschieht durch Auswaschen
des Schwefelwasserstoffs mit einer wässrigen Lösung von Aminoalkoholen
(R2N–C2H4–OH), Austreiben des H2S aus der Lösung durch Erhitzen, und Oxidation des
H2S mit Luft zu Elementarschwefel nach einem modifizierten CLAUS-Verfahren.10 Bei

6 Der mit 16 Jahren nach USA ausgewanderte HERMANN FRASCH führte dieses intelligente Verfah-
ren 1894 in Louisiana ein. Siehe W. Botsch, Chemie unserer Zeit 2001, 35, 324 und R. Steudel,
ibid. 1980, 14, 72 (beide reich bebildert).

7 Saures Erdgas wird beispielsweise in Norddeutschland (bei Oldenburg), in Südfrankreich (bei
Lacq), in Russland und in der kanadischen Provinz Alberta (bei Calgary) gefördert.

8 R. J. Angelici, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1860; Themenheft Polyhedron 1997, 16, Heft 18 (11
Aufsätze).

9 B. Schreiner, Chemie unserer Zeit 2008, 42, 378 und R. Steudel, ibid. 1996, 30, 226 (beide reich
bebildert).

10 CARL FRIEDRICH CLAUS erhielt 1883 vom Kaiserlichen Patentamt in Berlin den Patentschutz.
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diesem zweistufigen Prozess wird zunächst im so genannten CLAUS-Ofen ein Teil des H2S
bei 950–1200°C mit O2-angereicherter Luft zu H2O und SO2 verbrannt; letzteres wird
aber sofort von restlichem H2S zu Schwefel reduziert:

Zur Vervollständigung der exothermen Komproportionierung (2) wird das Gasgemisch zu-
nächst in einem Wärmetauscher auf 200–300°C abgekühlt und dann in einer Kaskade
von hintereinander geschalteten Reaktoren bei anfangs 350° und zuletzt bei 180°C durch
einen Al2O3- oder TiO2-Katalysator geleitet, um das Gleichgewicht (2) möglichst weit auf
die rechte Seite zu bringen. Der elementare Schwefel fließt jeweils flüssig aus diesen Re-
aktoren ab. Insgesamt wurden 2012 weltweit etwa 45·106 t Elementarschwefel nach dem
CLAUS- und dem FRASCH-Verfahren erzeugt. Da der tatsächliche Bedarf aber geringer ist,
werden überschüssige Mengen in riesigen Halden gelagert, um künftigen Generationen
nach Erschöpfung der fossilen Brennstoffe zur Verfügung zu stehen.

Große Bedeutung im Zusammenhang mit der Luftreinhaltung besitzen auch die Ver-
fahren zur Entschwefelung von SO2- oder merkaptanhaltigen industriellen Abgasen von
Kraftwerken und Raffinerien. Darauf wird bei den Schwefel-Sauerstoff-Verbindungen
eingegangen (Abschnitt 12.10.1). Auch Biogas und Faulgas aus Kläranlagen enthalten
H2S, das entfernt werden muss, bevor das Gas als so genanntes „Biomethan“ verwendet
oder in Erdgasleitungen eingespeist werden kann.

Der nach dem CLAUS-Verfahren erhaltene flüssige Schwefel wird entweder verfestigt
(„geformt“, nämlich in Kügelchen, Tabletten oder größeren Brocken, um Staubexplosio-
nen beim Transport zu verhindern) oder in wärmeisolierten und beheizten Rohrleitungen,
Kesselwagen und Tankschiffen flüssig an den Verwendungsort transportiert. Etwa 85%
der gesamten Schwefelproduktion werden zu H2SO4 verarbeitet, der Rest dient zur Gum-
mivulkanisation sowie zur Herstellung von zahlreichen Chemikalien wie Schwefeldioxid,
Phosphorsulfide, Schwefelhalogenide, Kohlendisulfid, Thiosulfat, Schwefelfarbstoffe,
Schmierstoffen und pharmazeutische Präparate. Außerdem wird Schwefel zur Herstel-
lung von Schwarzpulver und von Feuerwerkskörpern sowie für Depotdünger verwendet.
Im Weinbau wird elementarer Schwefel zur Bekämpfung des „Echten Mehltaus“ einge-
setzt, einer Pilzkrankheit, die zur Austrocknung der Trauben führt und als wirtschaftlich
bedeutendste Rebkrankheit gilt. Zu vermuten ist, dass dabei nicht der Schwefel selbst
sondern seine Oxidationsprodukte wie SO2 fungizid und auch gegenüber der Rebstock-
kräuselmilbe biozid wirken.

12.3.2 Herstellung von Selen und Tellur

Selen und Tellur sind in der Erdkruste weit weniger verbreitet als Schwefel. Sie kommen
in Form von Seleniden und Telluriden vor, sind aber spurenweise auch in vielen sulfidi-
schen Erzen enthalten. Beim Rösten (Verbrennen) dieser Sulfide, was die erste Stufe der
Verarbeitung dieser Erze zum Metall ist, entstehen die flüchtigen Oxide SO2, SeO2 und

H S + O SO + H O (1)2 2 2 2
3

2

SO + 2 H S 3 S + 2 H O (2)2 2 2fl.

H S + O 3 S + 3 H O = 660 kJ mol2 2 2fl. 298
1

� �H �

3

2
°
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TeO2, von denen sich die beiden letzteren als bei 25°C feste Verbindungen im Flugstaub
anreichern und daraus isoliert werden. SeO2 und TeO2 werden dann in wässriger Lösung
mit SO2 zu den Elementen reduziert:

Hauptsächlich werden Selen und Tellur aber aus den bei der elektrolytischen Raffination
(Reinigung) von metallischem Kupfer und Nickel anfallenden Anodenschlämmen ge-
wonnen.11 Tellur ist im Rohkupfer als Cu2Te, Ag2Te und (Ag, Au)2Te enthalten. Die bei-
den letztgenannten Verbindungen kommen auch in Silber- bzw. Golderzen vor.

Die Weltjahresproduktion von Selen beträgt ca. 2500 t, die von Tellur ca. 140 t. Ele-
mentares Selen wird als Photohalbleiter in der Röntgenografie, für Hochleistungsfoto-
kopiertrommeln und für Photozellen verwendet. Das ternäre Selenid CuInSe2 dient zur
Herstellung von Solarzellen. Auch als Legierungsbestandteil für Stahl und Blei wird Se-
len gebraucht. Tellur ist ein geschätzter Legierungsbestandteil in Verbindung mit Kupfer,
Eisen und Blei. Te-Verbindungen finden hauptsächlich in der Pulver-Metallurgie und in
der Elektronikindustrie Verwendung.

12.4 Modifikationen der Chalkogene

12.4.1 Schwefel

Alle natürlichen Schwefelvorkommen enthalten dieses Element hauptsächlich in Form
von S8-Molekülen, und auch alle technischen Prozesse zur Gewinnung von Elemen-
tarschwefel liefern hauptsächlich S8-Moleküle, die thermodynamisch bei 25°C/0.1 MPa
stabiler sind als Ring- oder Kettenmoleküle anderer Größe. Durch gezielte Synthesen ist
es aber möglich, metastabile Schwefelallotrope herzustellen, die sich bei Raumtempera-
tur nur langsam oder gar nicht in S8 umwandeln und die daher leicht charakterisiert wer-
den können.12 Man unterscheidet monotrope Modifikationen eines Elementes, die nur auf
Umwegen aus der stabilen Form erzeugt werden können, von enantiotropen Modifika-
tionen, die sich reversibel in die stabile Form umwandeln und die daher im Phasen-
diagramm erscheinen. Das Phasendiagramm des Schwefels ist auszugsweise in Abbil-
dung 12.1 dargestellt.

Unter Standardbedingungen kristallisiert cyclo-Octaschwefel orthorhombisch mit
16 Molekülen S8 in der Elementarzelle (α-Schwefel, oder besser: α-S8). Abbildung 12.2
zeigt die Geometrie der S8-Moleküle und ihre Anordnung im Kristall. Die Atome eines
Ringes liegen abwechselnd in zwei zueinander parallelen Ebenen, sodass der Ring die
Gestalt einer Krone aufweist. Der mittlere Kernabstand beträgt 204.8 pm, die Valenzwin-
kel betragen 108° und die Torsionswinkel 98°. Da der S8-Ring thermodynamisch stabiler
ist als andere Ringgrößen, müssen diese geometrischen Daten als optimal angesehen wer-

11 G. Knockaert, Ullmann’s Encycl. Ind. Chem., 6th ed., electronic release, 1998. Marktführer für
Selen ist die Aurubis AG in Hamburg mit ihrer Tochtergesellschaft Retorte GmbH in der Nähe
von Nürnberg.

12 R. Steudel, B. Eckert, Top. Curr. Chem. 2003, 230, 1.

H SeO + 2 SO + H O Se + 2 H SO2 3 2 2 2 4



468 12 Schwefel, Selen und Tellur

Abb. 12.1 Vereinfachtes Phasendiagramm von elementarem Schwefel (nicht maßstäblich). Die bei
Standardbedingungen stabile Modifikation ist der orthorhombische α-S8. Der monokline β-S8 ist
wegen seiner geringeren Dichte nur bis zu einem Druck von 131 MPa existenzfähig.

�-S8

�-S8

Schmelze

Gasphase

Umwandlung

bei 96°C / 0.50 Pa

� �

115°C (Tripelpunkt)
Schmelzpunkt �-S8

151°C / 131 MPa

~

~

Druck

Temperatur

S1’ S1

S2’ S2

S3’ S3

S4’ S4

204.1

204.9 pm

204.7

204.8

204.4

108.4°

107.4°

10
8.

0°

109.0°

(a) (b)

C2

Abb. 12.2 (a) Struktur des S8-Moleküls im orthorhombischen α-Schwefel bei 25°C. Die zweizäh-
lige Drehachse führt jeweils die Atome S(n) in S(n’) über. Die Lagesymmetrie C2 kommt durch die
unsymmetrische Wechselwirkung mit den Nachbarmolekülen zustande. Im isolierten Zustand ist
die Symmetrie des S8-Moleküls D4d.
(b) Packung der S8-Moleküle im orthorhombischen α-Schwefel.
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den. Die Kristalle von α-S8 sind hellgelb, sehr spröde und sehr gut löslich in CS2, gut lös-
lich in CHBr3 und 1,4-C6H4Cl2 und mäßig löslich in Toluol; die Löslichkeit in Wasser be-
trägt bei 25°C nur etwa 7 μg L–1.

Bei 96°C (0.4 Pa Dampfdruck beim Tripelpunkt) wandelt sich die thermodynamisch
stabile Modifikation in monoklinen β-Schwefel (besser: β-S8) um (ΔH° = 32 kJ mol–1 S8).
β-Schwefel besteht ebenfalls aus S8-Molekülen. Der Dampfdruck dieser Modifikation ist
bei 100°C bereits so groß, dass Schwefel im Hochvakuum sublimiert werden kann. β-S8

schmilzt bei 120°C. Dieser so genannte ideale Schmelzpunkt des Schwefels entspricht
aber nicht dem thermodynamischen Gleichgewicht von flüssiger und fester Phase. Viel-
mehr beobachtet man, dass der Gleichgewichtsschmelzpunkt, d.h. die Temperatur, bei der
Gasphase, Schmelze und β-S8 koexistieren, nach einiger Zeit konstant bei 115°C liegt
(Tripelpunkt). Diese Temperatur nennt man daher auch den natürlichen Schmelzpunkt
des Schwefels. Ursache dieser Schmelzpunktserniedrigung ist eine relativ langsame
Gleichgewichtseinstellung zwischen Molekülen verschiedener Größe in der Schmelze.
Diese besteht schon beim Schmelzpunkt nicht mehr nur aus S8-Molekülen, sondern ent-
hält auch kleinere und größere Ringmoleküle, die aus dem S8-Ring entstanden und in der
Schmelze gelöst sind. Diese Komponenten führen als Fremdstoffe zu einer Schmelz-
punktserniedrigung von ca. 5 K entsprechend einem Fremdmolekülgehalt von ca. 5.5
mol-%. Über die Größe und Art der tatsächlich vorhandenen Moleküle Sn (n ≠ 8) bestand
lange Zeit keine Klarheit, jedoch haben Untersuchungen mit der Ramanspektroskopie so-
wie der Hochdruckflüssigkeitschromatografie (HPLC, high pressure liquid chromato-
graphy) ergeben, dass die Schwefelschmelze bei allen Temperaturen neben S8-Molekülen
auch noch Homocyclen anderer Größe sowie polymeren, in CS2 unlöslichen Schwefel
(S∞) enthält.13 Der in CS2 unlösliche Anteil einer abgeschreckten Schmelze wurde früher
als μ-Schwefel bezeichnet, während der löslichen Anteil als ein Gemisch aus „λ-Schwe-
fel“ (S8) und „π-Schwefel“ (Nicht-S8-Moleküle) aufgefasst wurde.

Das im flüssigen Schwefel vorliegende Gleichgewicht

ist stark temperaturabhängig (Tab. 12.2). Dicht oberhalb des Schmelzpunktes ist Schwe-
fel hellgelb und dünnflüssig. Bei 159°C nimmt die Viskosität aber innerhalb eines Tem-
peraturintervalls von nur 18° um mehrere Zehnerpotenzen zu und erreicht bei 187°C ein
Maximum. Von etwa 200°C an lassen sich in der nunmehr rotbraunen Schmelze mittels
ESR-Spektroskopie auch freie Radikale nachweisen. Bei höheren Temperaturen nimmt
die Viskosität langsam wieder ab. Gleichzeitig wird das Signal im ESR-Spektrum aber
immer intensiver. Beim Siedepunkt (445°C) ist die Schmelze dunkel-rotbraun und dünn-
flüssig.

Diese Erscheinungen sind auf entsprechende Änderungen in der molekularen Zusam-
mensetzung der Schmelze zurückzuführen. Außer der Viskosität haben auch die meisten
anderen physikalischen Eigenschaften bei 159°C eine gewisse Diskontinuität. Diese ist
darauf zurückzuführen, dass bei dieser Temperatur in der Schmelze plötzlich hochmole-
kulare Ring- und Kettenmoleküle entstehen, deren Konzentration mit der Temperatur
zunächst noch ansteigt. Die Größe dieser Moleküle kann bis zu 105 Atome betragen. Ihr
Anteil am Gesamtschwefelgehalt der Schmelze wurde bei 200° zu etwa 28% ermittelt,

13 R. Steudel, Top. Curr. Chem. 2003, 230, 81.

x y nS S (8 n � 8)
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Tab. 12.2 Molekulare Zusammensetzung von flüssigem Schwefel nach Gleichgewichtseinstellung
bei verschiedenen Temperaturen (Werte in Massen-%). Der Anteil großer Ringe Sx (x = 11, 13 …)
wurde als Differenz zu 100% berechnet. S∞ steht für polymeren, in CS2 unlöslichen Schwefel.

während die Ringmoleküle Sn (n =/ 8) bei dieser Temperatur zusammen etwa 11% ausma-
chen.13 Bei weiter steigender Temperatur nimmt die Molekülgröße der Polymeren infolge
thermischer Crackung ab, die Viskosität sinkt wieder, aber die Gesamtkonzentration an
biradikalischen Kettenmolekülen steigt weiter an. Die zunehmende Dunkelfärbung ist
auf die Farbe dieser Ketten und auf noch kleinerer Fragmente wie S2, S3 und S4 zurück-
zuführen, die mit den größeren Ringen und Ketten im Gleichgewicht stehen.

Molekülart Temperatur

116°C 122°C 159°C 220°C

S8 93.6 93.1 83.4 54.3

S7 3.1 3.3 5.2 4.6

S6 0.5 0.6 0.9 0.9

S9 0.3 0.4 0.6 0.6

S10 0.1 0.1 0.2 0.2

S12 0.4 0.4 0.5 0.4

Sx 1.8 1.9 6.2 4.8

S∞ 0.2 0.2 3.0 34.2

S2

S3

S4

S7

S6
S8

S5

0.01
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Abb. 12.3 Molekulare Zusammensetzung des gesättigten Dampfes über einer Schwefelschmelze
als Funktion der absoluten Temperatur. Auf der Ordinate sind die Molenbrüche xi der Spezies S2 bis
S8 in logarithmischer Weise aufgetragen (xi = ci / Σci). Oberhalb von 1000 K dominiert S2.
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Die Zusammensetzung der Gasphase über flüssigem Schwefel ist ähnlich komplex
wie die der Schmelze.14 Massenspektrometrisch lassen sich alle Moleküle Sn mit n = 2–8
nachweisen, die in einem temperatur- und druckabhängigen Gleichgewicht stehen
(Abb. 12.3). Oberhalb 1000 K ist S2 das häufigste Molekül im gesättigten Dampf. Am
kritischen Punkt (1313 K) beträgt die mittlere Molekülgröße S2.78. Schwefelatome domi-
nieren erst oberhalb 2500°C und nur bei sehr kleinem Druck (1 mPa). Alle Moleküle
Sn mit n > 4 sind ringförmig gebaut. Das rote S4-Molekül weist dagegen eine planare
kettenförmige Struktur mit cis-Konformation auf (Symmetrie C2v). Das gelbe S3-Mo-
lekül (Thio-Ozon) ist wie O3, SO2 und S2O gewinkelt gebaut. Das S2-Molekül hat eine
dem O2 analoge Triplett-Elektronenkonfiguration, d.h. es ist paramagnetisch und enthält
eine Doppelbindung. Bei einem Druck von nur 0.1 Pa ist S2 bereits oberhalb 600°C die
Hauptkomponente des Schwefeldampfes und kann durch rasches Abschrecken auf tiefe
Temperaturen in Edelgasmatrizen isoliert werden. Durch Abschrecken von gesättigtem
Schwefeldampf in einem flüssigen Lösungsmittel wird industriell Polymerschwefel her-
gestellt, der zur Vulkanisation von Gummi verwendet wird (Handelsname: Crystex). Bei
diesem Verfahren polymerisieren die meisten der unbeständigen Moleküle des Dampfes
und fallen aus der Lösung als S∞ aus, wogegen S8 im Lösungsmittel verbleibt.

Monotrope Schwefelmodifikationen
Bei Normaldruck sind α- und β-S8 die einzigen enantiotropen, d.h. reversibel ineinander
umwandelbaren Modifikationen des Schwefels. Alle anderen sind nur über die Schmelze,
über Lösungen, durch Druckerhöhung oder durch chemische Reaktionen zugänglich.
Von besonderem Interesse sind die Homocyclen Sn (n = 6–20), deren Strukturen Auf-
schluss über die für die Stabilität solcher Moleküle verantwortlichen Faktoren geben und
die Komponenten des flüssigen und teilweise auch des gasförmigen Schwefels sind.

Schon seit langem ist bekannt, dass S6 beim Ansäuern wässriger Thiosulfatlösungen
entsteht und aus dem Reaktionsgemisch mit Toluol extrahiert werden kann:

Aus der Toluol-Phase erhält man S6 in bis zu 12%iger Ausbeute in Form eigelber, licht-
empfindlicher, rhomboedrischer Kristalle. Daneben entstehen S7, S8 und polymerer
Schwefel. Das S6 entsteht über folgende Gleichgewichtsreaktionen zwischen verschiede-
nen Sulfanmonosulfonsäuren:

usw. und schließlich:

S6 ist wirklich eine monotrope Modifikation, obwohl sich S8 bei Drucken von über 7.2
GPa und Temperaturen von über 700°C in S6 umwandelt. Das liegt daran, dass S6 die
höchste Dichte aller aus Ringmolekülen bestehenden S-Modifikationen aufweist, sodass
nach dem Prinzip vom kleinsten Zwang bei Druckerhöhung eine Kompression zur dich-

14 R. Steudel, Y. Steudel, M. W. Wong, Top. Curr. Chem. 2003, 230, 117.

Na S O + 2 HCl S + SO + 2 NaCl + H O2 2 3 2 2n
1
n

[S O ] + [HS O ] [S O ] + [HSO ]2 3 2 3 3 3 3
2 2� � � �

[S O ] + [HS O ] [S O ] + [HSO ]3 3 2 3 4 3 3
2 2� � � �

[S O ] S + [SO ]7 3 6 3
2 2� �
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testen Form stattfindet. Die Umwandlung erfolgt aber nicht direkt von S8 in S6, sondern
verläuft über eine polymere trigonale Phase.15

In eleganter Weise entstehen cyclische Schwefelmoleküle, wenn man von einem vor-
gebildeten Ring ausgeht, wie er in dem π-Komplex [Cp2TiS5] vorliegt (Cp = [η5-C5H5]–,
Cyclopentadienid-Anion). Diese Verbindung, die den sechsgliedrigen Metallacyclus TiS5

enthält, wird aus [Cp2TiCl2] und einem ionischen Polysulfid hergestellt und bildet rotvio-
lette luftstabile Kristalle. Diese reagieren in einem indifferenten organischen Lösungs-
mittel schon bei tiefen Temperaturen mit Dichlorsulfanen SnCl2 (n = 1–8) sowie mit
SO2Cl2 wie folgt:

15 L. Crapanzano et al., Nature Mat. 2005, 4, 550.

[Cp TiS ] + S Cl S + [Cp TiCl ] (3)2 5 2 5+ 2 2n n

x x x + x[Cp TiS ] + SO Cl S + SO [Cp TiCl ] (4)2 5 2 2 5 2 2 2x

S6 S7 S8

S10 S11

endo-S18

S13

exo-S18

S�

S20

S12

Abb. 12.4 Molekülstrukturen der Schwefelhomocyclen S6, S7, S8, S10, S11, S12, S13, endo-S18,
exo-S18, S20 sowie des polymeren S∞, ermittelt durch Röntgenstrukturanalysen von Einkristallen.
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Auf diese Weise wurden nach Gleichung (3) die Homocyclen mit 6, 7, 9, 11, 12 und
13 Atomen synthetisiert, während diejenigen mit 10, 15 und 20 Atomen nach Gleichung
(4) zugänglich sind (x = 2–4; Trennung durch fraktionierte Kristallisation). Die Modifi-
kationen S7, S18 und S20 sind auch aus abgeschreckten Schwefelschmelzen isoliert wor-
den.16

Die Strukturen zahlreicher Schwefelringe wurden durch Röntgenstrukturanalysen er-
mittelt (Abb. 12.4). Danach bestehen diese Moleküle aus nicht-ebenen Ringen, in denen
die mittleren Kernabstände nahezu den gleichen Wert wie im S8 aufweisen (S6: 206 pm,
S12: 205 pm) oder nur wenig größer sind (S7: 209 pm). Die einzelnen Kernabstände kön-
nen jedoch stark von den Mittelwerten abweichen.

Besonders interessant ist die Struktur von S7, das im festen Zustand zugleich die insta-
bilste aller homocyclischen Schwefelmodifikationen darstellt. Die Kernabstände dieses
Moleküls variieren zwischen 200 und 218 pm, sind also teils kleiner und teils größer als
der Einfachbindungswert von 205 pm (Abb. 12.5a). Diese Struktur kann folgendermaßen
verstanden werden. S7 enthält zwischen den Atomen 6 und 7 eine Bindung mit einem Tor-
sionswinkel von 0°, der zu einer starken Wechselwirkung der nichtbindenden 3p-Elektro-
nenpaare an den beteiligten Atomen führt (vergleiche die Struktur von H2O2, Kap. 11.3.3).
Dadurch wird nicht nur der Kernabstand dieser Bindung auf 218 pm vergrößert, es ent-
steht auch eine starke Tendenz, Elektronendichte in andere Molekülteile zu delokalisie-
ren. Dies gelingt, indem das besetzte π*-MO der langen Bindung (6/7) mit den unbesetz-
ten σ*-MOs der beiden übernächsten Bindungen überlappt, wie es in Abbildung 12.5b in
Form einer Explosionszeichnung gezeigt ist. Diese Überlappung führt zu einer Stabilisie-

16 R. Steudel, H.-J. Mäusle, Angew. Chem. 1979, 91, 165.
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Abb. 12.5 Struktur und Bindungsverhältnisse von Heptaschwefel (S7).
(a) Konformation, Atomnummerierung und Kernabstände (in pm); Symmetrie Cs.
(b) Schematische Darstellung der Hyperkonjugation des besetzten π*-Molekülorbitals an der
Bindung S(6)–S(7) mit den beiden unbesetzten σ*-MOs der Bindungen S(3)–S(5) und S(2)–S(4)
(Explosionszeichnung der Orbitalüberlappung).
(c) Stabilisierung der π*-Elektronen der Bindung S(6)–S(7) (HOMO des Moleküls) durch die
Hyperkonjugation mit den beiden σ*-MOs der Bindungen S(2)–S(4) und S(3)–S(5). Dadurch ver-
kürzen sich die Bindungen S(4)–S(6) und S(5)–S(7), während sich die Bindungen S(2)–S(4) und
S(3)–S(5) verlängern.
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rung der zuvor rein antibindenden π*-Elektronen (Abb. 12.5c). Zugleich entsteht eine
π-Bindung zwischen den Atompaaren 4/6 und 5/7, wodurch diese Bindungen auf 200 pm
verkürzt werden. Da jedoch an den Bindungen 2/4 und 3/5 die antibindenden σ*-MOs
teilweise besetzt werden, kommt es zu einer Schwächung dieser Bindungen, deren Kern-
abstände sich dadurch auf 210 pm vergrößern. Wegen der sehr langen Bindung S(6)–S(7)
ist S7 instabiler und reaktionsfähiger als andere Schwefelhomocyclen außer S5, das noch
nicht rein isoliert wurde.

Am beständigsten nach S8 ist S12, das sich erst dicht unterhalb seines Schmelzpunk-
tes von 148°C in S8 umwandelt. Bei allen anderen Ringen erfolgt die Zersetzung, oft
beschleunigt durch Licht, schon unterhalb 70°C, wobei im Allgemeinen neben S8 auch
polymerer, in CS2 unlöslicher Schwefel entsteht, der auch durch Abschrecken heißer
Schwefelschmelzen und Extrahieren mit CS2 als unlöslicher gelber Rückstand erhalten
werden kann:17

Für die unterschiedliche Stabilität der verschiedenen Sn-Ringe müssen in erster Linie
Abweichungen vom idealen Valenzwinkel und vom idealen Diederwinkel verantwortlich
gemacht werden. Thermodynamisch gesehen sind die Nicht-S8-Ringe allerdings nur we-
nig instabiler als S8. Die mittleren SS-Bindungsenthalpien von S6 und S7 sind nur um ca. 4
kJ mol–1 oder 1.5% kleiner als die von S8; bei den größeren Ringen ist die Differenz noch
geringer. Die leichte Umwandlung in S8 ist auf die niedrige Dissoziationsenthalpie der
ersten SS-Bindung in solchen Molekülen zurückzuführen. Im Kapitel 4.2.3 wird erklärt,
warum elementarer Schwefel als S8 fest und nicht wie Sauerstoff als S2 gasförmig ist.

Schwefelhomocyclen sind schwache S-Donorliganden, von denen diverse Metallkom-
plexe hergestellt wurden. Neuere Beispiele sind die Kationen [Cu(S8)(S12)]+ und
[Cu(S12)(CH2Cl2)]+, die mit großen komplexen Anionen isoliert wurden.18

Moleküle mit homocyclischen Ringen sind in der anorganischen Chemie weit verbrei-
tet und von fast allen Nichtmetallen der Gruppen 13.–16. bekannt (B, C, Si, Ge, N, P, As,
S, Se, Te), wobei mindestens 3, meistens aber 4–8 gleiche Atome miteinander verbunden
sind.19

17 R. Steudel, S. Passlack-Stephan, G. Holdt, Z. Anorg. Allg. Chem. 1984, 517, 7. R. Steudel, B.
Eckert, Top. Curr. Chem. 2003, 230, 1.

18 I. Krossing et al., Angew. Chem. 2009, 121, 1530; siehe auch Y. Steudel, M. W. Wong, R. Steudel,
Eur. J. Inorg. Chem. 2005, 2514.

19 I. Haiduc, D. B. Sowerby (Herausg.), The Chemistry of Inorganic Homo- and Heterocycles, Vols.
I und II, Academic Press, London, 1987; R. Steudel (Herausg.), The Chemistry of Inorganic Ring
Systems, Elsevier, Amsterdam, 1992; C. E. Housecroft, Clusterverbindungen von Hauptgruppen-
elementen, VCH, Weinheim, 1996. I. Haiduc, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 4, 2028.

cyclo- nS (n � 8)
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S ( )n n >> 8
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12.4.2 Modifikationen von Selen und Tellur

Die thermodynamisch stabilen Modifikationen dieser Elemente sind polymer. Die Struk-
turen des kristallinen, grauen, hexagonalen Selens (Schmp. 221°C) und des metallischen
hexagonalen Tellurs (Schmp. 450°C) sind sich sehr ähnlich. Beide bestehen aus langen
helicalen Ketten mit einer dreizähligen Symmetrie (Abb. 12.6). Alle Atome sind verzerrt
oktaedrisch koordiniert, da jedes Atom außer den zwei nächsten Nachbarn in der Kette
noch vier übernächste Nachbarn in drei anderen Ketten hat (Koordinationszahl 2+4), und
zwar in einem Abstand, der wesentlich kleiner ist als der VAN DER WAALS-Abstand. Erst
beim Polonium wird eine regulär oktaedrische Koordination erreicht (Tab. 8.3).

Tab. 12.3 Kernabstände zwischen nächsten Nachbarn (d) und zwischen den übernächsten Nach-
barn (d’) in den thermodynamisch stabilen Modifikationen von Selen, Tellur und Polonium

Während die elektrische Leitfähigkeit von grauem Selen beim Bestrahlen mit sichtbarem
Licht stark zunimmt, bleibt die von metallischem Tellur (Bandlücke 0.33 eV) fast unver-
ändert. Die Leitfähigkeit ist in beiden Fällen stark anisotrop und beide Elemente sind
p-Halbleiter. Selen und Tellur bilden miteinander eine lückenlose Mischkristallreihe. Mit
der Zunahme der Koordinationszahl steigt die elektrische Leitfähigkeit an, da mehr und
mehr Orbitale überlappen, was schließlich beim Polonium zu der charakteristischen
Bandstruktur von Metallen führt. In Übereinstimmung damit findet man beim Schwefel,
Selen und Tellur eine starke Leitfähigkeitszunahme, wenn man diese Elemente unter ho-
hen Druck setzt und damit das Verhältnis d’/d verkleinert und die mittlere Koordinations-

d (pm) d’ (pm) d’/d

Se (hexagonal) 237.4 342.6 1.44

Te (hexagonal) 283.5 349.4 1.23

Po (kubisch) 335.9 335.9 1.00

~

~ ~

~

~~

~

Abb. 12.6 Ausschnitt aus der Kristallstruktur von hexagonalem Selen (gilt analog für hexagonales
Tellur). Links: Die Kettenmoleküle bilden eine Helix; diese liegen in der Struktur parallel zueinan-
der. Rechts: Blick in Richtung der hexagonalen Achse der Elementarzelle. Für ein ausgewähltes
Atom ist die verzerrt oktaedrische 2+4-Koordination durch gestrichelte Linien angedeutet. Die He-
lices eines Kristalls haben alle den gleichen Drehsinn (Kernabstände in Tab. 12.3).
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zahl erhöht. Nur vom Selen20 sind bei Normalbedingungen noch weitere Modifikationen
isoliert worden, beim Tellur kennt man aber mehrere Hochdruckmodifikationen. Beim
Abschrecken einer Schmelze von Se erhält man schwarzes, glasiges Selen. Amorphes Se-
len wird als Photohalbleiter in der Röntgendiagnostik eingesetzt.

Fällt man Selen aus Selenit-Lösungen ([SeO3]2–) durch Reduktion mit SO2, erhält man
rotes, amorphes Selen, das dem polymeren Schwefel entspricht und wahrscheinlich aus
einem Gemisch von langen Ketten und sehr großen Ringen besteht. Diese Form geht
beim Kochen mit CS2 unter Depolymerisation in Lösung. Die Lösung enthält die Homo-
cyclen Se6, Se7 und als Hauptbestandteil Se8, die im dynamischen Gleichgewicht mitei-
nander stehen. Aus der Lösung kristallisieren beim Eindampfen rote Kristalle von α-Se8

und dunklere Prismen von β-Se8 (beide monoklin) zusammen mit Kristallen von Se6 und
Se7 aus. Se7 wird aber besser aus [Cp2TiSe5] und Se2Cl2 in CS2 hergestellt:

Sowohl diese aus Ringen bestehenden als auch die amorphen Se-Modifikationen sind
metastabil und wandeln sich beim Erhitzen auf 130°C in graues Selen um. Auch ge-
mischte S-Se-Ringe wurden in großer Zahl hergestellt, z.B. S7Se, 1,2-S6Se2 und
1,2,3-Se3S5 bzw. Se-NMR-spektroskopisch in Gemischen nachgewiesen.21 Der größte
bisher beobachtet Se-Homocyclus liegt im Kation [Cu2Se19]2+ vor, das mit einem großen,
schwach koordinierenden Anion isoliert und strukturell charakterisiert wurde.

Die Gasphase über geschmolzenem Selen oder Tellur enthält ähnlich wie beim Schwe-
fel alle Moleküle von E2 bis E6, aber kaum E7 und E8. Sesselförmige Te6-Moleküle
wurden, eingebettet in einer Matrix von Silberiodid, in Form der kristallinen Phase
[(AgI)2Te6] isoliert.

12.5 Homoatomare Chalkogen-Kationen22

In enger chemischer und struktureller Beziehung zum elementaren Schwefel, Selen und
Tellur stehen folgende Ionen, die in Form thermisch beständiger Salze isoliert und struk-
turell charakterisiert wurden:

Auch polymere Kationen sowie gemischte Spezies aus den Elementen S/Se, S/Te und
Se/Te sind bekannt. Diese oftmals tief gefärbten Kationen entstehen bei der Oxidation der
betreffenden Chalkogene mit starken Oxidationsmitteln wie SO3, AsF5, WCl6, S2O6F2

oder anderen Reagenzien, wobei man mit einem sehr schwach nukleophilen Lösungsmit-

20 R. Steudel, E.-M. Strauss, Adv. Inorg. Chem. Radiochem. 1984, 28, 135; R. Steudel et al., Angew.
Chem. 1986, 98, 81.

21 R. S. Laitinen, P. Pekonen, Coord. Chem. Rev. 1994, 130, 1. T. Chivers, R. S. Laitinen, K. J.
Schmidt, Can. J. Chem. 1992, 70, 719.

22 J. Beck, Coord. Chem. Rev. 1997, 163, 55. I. Krossing, Handbook of Chalcogen Chemistry, Chapt.
7.1, Royal Society of Chemistry, London, 2006.

[S4]2+ [S8]2+ [S19]2+

[Se4]2+ [Se8]2+ [Se10]2+ [Se17]2+

[Te4]2+ [Te6]2+ [Te6]4+ [Te7]2+ [Te8]2+ [Te8]4+

[Cp TiSe ] + Se Cl Se + [Cp TiCl ]2 5 2 2 7 2 2
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tel (HF, SO2, HSO3F, H2SO4) oder mit einer Salzschmelze arbeiten muss. Das Molverhält-
nis Chalkogen/Oxidationsmittel bestimmt dabei die Art des Reaktionsproduktes, wie fol-
gende Beispiele zeigen:

Die Ionen [Se8]2+ (flaschengrün) bzw. [Te4]2+ (karminrot) entstehen auch, wenn man ele-
mentares Selen bzw. Tellur mit konzentrierter Schwefelsäure kocht, was man seit langem
zum qualitativen Nachweis dieser Chalkogene ausnutzt. Diese Oxidation wird durch Zu-
satz von etwas Peroxodisulfat oder SO3 erleichtert, sodass man dann auf das Erhitzen ver-
zichten kann. In rauchender Schwefelsäure lösen sich daher die Chalkogene mit cha-
rakteristischen Farben (Schwefel tiefblau, Selen flaschengrün, Tellur karminrot).23 Mit
Hydraziniumsulfat [N2H6][SO4] können die positiven Ionen wieder zum Element redu-
ziert werden:

Von Wasser werden alle diese Ionen unter Disproportionierung zu dem elementaren Chal-
kogen und dem entsprechenden Dioxid zersetzt, z.B.:

Verschiedene Polychalkogensalze wurden kristallin in reiner Form hergestellt, unter an-
derem mit den Anionen [AsF6]–, [SO3F]–, [HS2O7]–, [Sb2F11]–, [AlCl4]– und [WCl6]–.
Wahrscheinlich sind auch die seit langem bekannten festen Verbindungen „S2O3“
(blau),23 „SeSO3“ (gelb) und „TeSO3“ (rot), die bei 25°C aus dem Chalkogen und flüssi-
gem SO3 entstehen, solche Salze mit Polysulfat-Anionen (TeSO3: [Te4][S4O13]). In der äl-
teren Literatur wurden diese Substanzen fälschlicherweise als Oxide beschrieben.

Die spektroskopischen, magnetischen und chemischen Eigenschaften der Polychalko-
gen-Kationen zeigen, dass ihnen generell cyclische Strukturen zugrunde liegen. Kristall-
strukturanalysen verschiedener Salze haben folgende repräsentative Kationenstrukturen
ergeben: Die Ionen [S4]2+ (farblos), [Se4]2+ (gelb) und [Te4]2+ (rot) sind quadratisch gebaut
(Symmetrie D4h). Sie stellen anorganische HÜCKEL-Aromaten dar:

23 Die blaue Farbe der Oxidationsprodukte von Schwefel wird dem Kation [S6]2+ zugeschrieben, das
offenbar als „Verunreinigung“ in verschiedenen Präparaten enthalten ist. Das Kation [S8]2+ ist
rotbraun; siehe I. Krossing, J. Passmore, Inorg. Chem. 2004, 43, 1000.

S + 2 S O F 2 [S ] + 4 [SO F]8 2 6 2 4 3
2+ �

S + S O F [S ] + 2 [SO F]8 2 6 2 8 3
2+ �

17 Se + 2 WCl [Se ] + 2 [WCl ]f. 6 17 6
2+ �

4 Te + 2 WCl [Te ] + 2 [WCl ]f. 6 4 6
2+ �

15 Te + TeCl + 2 ReCl 2 [Te ] + 2 [ReCl ]f. 4 4 8 6
2+ 2�

350°C

Se [Se ] 2[Se ] 8 SeOf. 8 4 2
2+ 2+

[S O ]2 8
2�

N H2 4 N H2 4

grau grün gelb farblos

[S O ]2 8
2�[S O ]2 8

2�

2 [Se ] + 6 H O 7 Se + SeO + 4 [H O]4 2 f. 2 3
2+ +
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Die σ-Bindungen entsprechen denen im H2O bzw. H2S (Kap. 2.4.7), d.h. das s- und zwei
p-Orbitale des Chalkogens werden unter Beteiligung von vier Elektronen benutzt, um
zwei kovalente Bindungen zu errichten. Damit verbleiben zwei Elektronen im pπ-Orbital.
Die π-Atomorbitale der vier Ringatome ergeben bei der Linearkombination die in Abbil-
dung 12.7 dargestellten Molekülorbitale. Bei einem Neutralmolekül E4 wären diese π-Or-
bitale mit 8 Elektronen besetzt; wegen der zweifach positiven Ladung sind es aber hier
nur 6, was der HÜCKEL-Regel entspricht.24 Wie man sieht, befinden sich zwei Elektronen
in einem bindenden 4-Zentren-MO und stabilisieren die für Chalkogene ungewöhnliche
planare Struktur. Die Kernabstände in den quadratischen Kationen sind dementsprechend
deutlich kleiner als bei den entsprechenden Einfachbindungen.

Die bicyclischen Kationen [S8]2+, [Se8]2+ und [Te8]2+ weisen eine endo-exo-Konformation
auf (Symmetrie Cs), die beispielsweise beim [Se8]2+ dazu führt, dass im 77Se-NMR-Spek-
trum fünf Linien beobachtet werden. Alle drei Ionen enthalten eine schwache transannu-
lare Brückenbindung von größerem Kernabstand als er zwischen den unmittelbar benach-
barten zweibindigen Atomen in den beiden Fünfringen gefunden wird. Zwei Atome pro
Ring sind also dreibindig, was verständlich wird, wenn man bedenkt, dass ein positiv ge-

24 Nach ERICH HÜCKEL ist ein planares Ringmolekül aus gleichartigen Atomen ein Aromat, wenn
4n+2 Elektronen in den π-Orbitalen vorhanden sind (n = 0, 1, 2 …).
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Abb. 12.7 Die π-Bindung im quadratischen Tetraschwefel-Kation [S4]2+.
(a) Linearkombination der vier 3pπ-Atomorbitale zu vier Molekülorbitalen (Projektion der Ato-
morbitale in die Molekülebene).
(b) Energieniveaudiagramm der Atom- und Molekülorbitale. Die sechs π-Elektronen sind gleich-
mäßig über alle vier Atome delokalisiert.
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ladenes Chalkogenatom E+ einem Pnictidatom entspricht (S+ ist mit P isoelektronisch).
Im Salz [Te8][WCl6]2 ist das bicyclische Kation allerdings von geringerer Symmetrie.

[Te7]2+ und [Se10]2+ sind ebenfalls bicyclisch gebaut, [Te6]2+ hat die Gestalt eines Boo-
tes, [Te6]4+ bildet ein trigonales Prisma und [Te8]4+ einen Würfel, bei dem allerdings zwei
gegenüberliegende Kanten fehlen. Die großen Ionen [Se17]2+ und [S19]2+ bestehen jeweils
aus zwei siebengliedrigen Homocyclen, die durch drei bzw. fünf Chalkogenatome ver-
bunden sind.

12.6 Kettenaufbau- und -abbau-Reaktionen

Die Bildung von Ketten und Ringen ist für die Chalkogene Schwefel, Selen und Tellur be-
sonders charakteristisch. Die meisten derartigen Verbindungen sind vom Schwefel be-
kannt, weswegen hier einige Synthesemöglichkeiten für SS-Bindungen zusammenge-
stellt werden sollen:

(a) Kondensation von einem Hydrid mit einem kovalenten Halogenid:

(b) Reaktion von einem Metallsulfid (oder Polysulfid) mit einem Halogenid:

(c) Oxidation von Hydriden, z.B. mit Iod:

(d) Kondensation von einem Hydrid mit einem kovalenten Hydroxid (Oxosäure):

(e) Aufschwefeln von kovalenten oder ionischen Sulfiden mit S8 beim Erwärmen
oder in Gegenwart eines Nukleophils:

Ein Abbau von Verbindungen mit wenigstens zwei benachbarten SS-Bindungen unter
Eliminierung von S-Atomen aus der Kette oder dem Ring kann außer durch starkes
Erhitzen auch auf chemischem Wege erreicht werden. Eine Reihe nukleophiler Moleküle
und Ionen reagiert mit S8 und anderen Polyschwefelverbindungen schon bei 20–80°C
unter Entschwefelung. So erhält man beispielsweise aus S8 und 8 mol Triphenylphosphan
die äquivalente Menge Phosphansulfid R3PS, mit Cyanid-Ionen entsteht Thiocyanat
([SCN]–), mit ionischen Sulfiden oder Hydrogensulfiden entsprechende Polysulfide
([Sn]2–) und mit Hydrogensulfit ([SO3H]–) wird Thiosulfat ([S2O3]2–) gebildet. Analog
reagiert Hydrogensulfit mit elementarem Selen zu Selenosulfat [SeSO3]2–.

Diese Reaktionen laufen stufenweise und nach einem SN2-Mechanismus ab.25 Zum
Beispiel führt der nukleophile Angriff von Cyanid-Ionen auf den S8-Ring zunächst zur
Ringöffnung:

25 SN2: Nukleophile (N) Substitution (S) 2. Ordnung.

S H + Cl S S S + HCl

S M + Cl S S S + MCl� +

S H + I + H S S S + 2 HI2

S H + HO S S S + H O2

x S + R S R R S R8 2 n

n = 3, 4, ...; R = H, Cl, Organyl oder Metall
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Die Ringöffnung ist im Allgemeinen der geschwindigkeitsbestimmende, d.h. langsamste
Schritt. Das Primärprodukt wird rasch weiter abgebaut, wobei einerseits [SCN]– entsteht;
daneben treten aber [S7CN]–, dann [S6CN]–, usw. als Zwischenprodukte auf, bis schließ-
lich nach

alle SS-Bindungen gespalten sind. Durch photometrische Bestimmung der [SCN]–-Ionen
mit Fe3+ als rotes [Fe(SCN)3] kann man die Menge des S8 bestimmen.

Analog zu S8 reagieren andere Verbindungen mit mehreren benachbarten SS-Bindun-
gen, z.B. Organylpolysulfane:

Daher sind die meisten Verbindungen mit Schwefelketten empfindlich gegen nukleophile
Reagenzien wie Laugen, Sulfit, Cyanid, NH3, H2S und Amine.

12.7 Hydride der Chalkogene

Die Elemente S, Se und Te bilden flüchtige Hydride des Typs H2E, die kovalente Bindun-
gen enthalten. Darüber hinaus sind nur noch vom Schwefel höhere Hydride in reiner
Form bekannt (Sulfane). Außer diesen binären Hydriden kennt man aber noch eine sehr
große Zahl organischer und anorganischer Derivate mit z.T. sehr langen Schwefelketten
als zentralem Strukturelement, nämlich die ionischen Polysulfide, die Dihalogensulfane,
die Diorganylsulfane, die Polythionate und andere.

12.7.1 Hydride H2E (E = S, Se, Te)

Die Hydride H2S, H2Se und H2Te sind farblose, sehr giftige und widerlich riechende
Gase. Der MAK-Wert von H2S beträgt nur 10 ppmv!26 Diese Verbindungen können mit
unterschiedlicher Ausbeute auf folgende Weise hergestellt werden:

(a) Aus den Elementen durch Gleichgewichtseinstellung beim Erhitzen an Stücken
von Bimsstein:

Um H2Te (Sdp. –4°C) aus den Elementen zu erhalten, elektrolysiert man eine
halbkonzentrierte Schwefelsäure bei –70°C zwischen einer Te-Kathode und
einer Pt-Anode.

(b) Aus Metallchalkogeniden durch Protonierung der Chalkogenid-Ionen:

26 Maximale Arbeitsplatzkonzentration bei Aufenthalt von 8 h (in parts per million volumina).

S + [CN] [NC S S S S S S S S]8
� �

S + 8 [CN] 8 [SCN]8
� �

R S S S R + [CN] R S S R + [SCN]� �

H + S(g.) H S2 2

H + Se(g.) H Se2 2

350-400°C

600°C
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H2Se und H2Te werden von Luftsauerstoff rasch zu H2O und Se bzw. Te oxidiert (Autoxi-
dation), weswegen ihre Herstellung unter O2-Ausschluss erfolgen muss. Die Hydride
H2O und H2S sind exotherme, H2Se und H2Te dagegen endotherme Verbindungen. H2S
ist von allergrößter technischer Bedeutung (siehe Abschnitt 12.3.1) und wird unter ande-
rem zur Herstellung der Aminosäure Methionin verwendet, die in großem Umfang als
Tierfutterzusatz eingesetzt wird.

Die wässrigen Lösungen von H2S, H2Se und H2Te reagieren schwach sauer. Die Säu-
restärke nimmt in der angegebenen Reihenfolge zu, wie die folgenden Werte der Disso-
ziationskonstanten Ka (bei 25°C) zeigen:

Als Ursache dieses überraschenden Ganges der Dissoziationskonstanten ist ähnlich wie
bei den Halogenwasserstoffen die Abnahme der mittleren HE-Bindungsenergie vom
Schwefel zum Tellur hin anzusehen. Die extrem kleine zweite Dissoziationskonstante von
H2S hängt von der Ionenstärke der Lösung ab, und zwar ist K2 um so kleiner, je größer die
Ionenstärke, da sich Ionenpaare zwischen dem Sulfidion und entsprechenden Kationen
bilden, beispielsweise [NaS]–.27 Selbst der größte Wert von K2 (10–14 mol L–1) bedeutet,
dass das Sulfid-Ion S2– in wässriger Lösung bei pH-Werten kleiner als 12 praktisch nicht
vorhanden ist. Dennoch kann man bestimmte Metallsulfide wie CuS, HgS und Ag2S so-
gar aus stark saurer Lösung der Metall-Ionen mit H2S fällen. Bei dieser Reaktion reagiert
offensichtlich das Metall-Ion, z.B. [Cu(H2O)6]2+, mit dem Hydrogensulfid-Ion [HS]– zu
einem Komplex [Cu(SH)(H2O)5]+, der dann durch eine Reihe von Eliminierungsreaktio-
nen und Deprotonierung über mehrere Zwischenstufen unlösliches Kupfersulfid bildet.
Auch der Wert von K1(H2S) hängt vom Salzgehalt der Lösung ab, weswegen man z.B. für
Seewasser bei 25°C pK1 = 6.51 erhält (K1 = 3.24·10–7).27 Mit steigender Temperatur steigt
K1(H2S) zunächst bis 120°C an, um dann wieder abzufallen, was mit der Hydratisierung
des Anions zusammenhängt.

Wegen der kleinen Werte von K1 und vor allem von K2 der binären Chalkogenhydride
unterliegen alle ionischen Metallchalkogenide M[HE] und M2E in Wasser, sofern sie lös-
lich sind, einer starken Hydrolyse, was man zur Herstellung der Hydride ausnutzten kann,
indem man wenig Wasser zu dem festen Barium- oder Aluminium-Salz tropft. Nur die
Metallsulfide mit sehr kleinem Löslichkeitsprodukt können mit wässrigen Lösungen ko-
existieren; der lösliche Anteil ist jedoch auch in diesen Fällen weitgehend hydrolysiert.
Die Löslichkeit der Sulfide, Selenide und Telluride ist verständlicherweise stark pH-ab-
hängig.

27 D. Rickard, G. W. Luther, Chem. Rev. 2007, 107, 514; V. S. Vorobets, S. K. Kovach, G. Ya. Kol-
basov, Russ J. Appl. Chem. 2002, 75, 229.

H O2
NaHS + H PO H S + NaH PO3 4 2 2 4

Al S + 6 H O 3 H S + 2 Al(OH) analog: D S, H Se2 3 2 2 3 2 2

Al Se + 6 HCl 3 H Se + 2 AlCl analog: H Te2 3 2 3 2

H O2
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Aus den oben genannten Gründen kann man Metallchalkogenide aus wässrigen Lösun-
gen nur dann in reiner Form isolieren, wenn sie sehr schwer löslich sind. Die hydroly-
seempfindlichen Sulfide, Selenide und Telluride der Alkali- und Erdalkalimetalle sowie
des Aluminiums stellt man daher auf trockenem Wege oder in einem Lösungsmittel ge-
ringer Protonendonorstärke her (C2H5OH oder flüssiges NH3).

Die Hydride H2E (E = S, Se, Te) sind ziemlich reaktionsfreudig. Sie sind einerseits
schwache Reduktionsmittel, andererseits geeignet für Kondensationsreaktionen mit den
Halogendien von Bor, Silicium, Germanium, Phosphor, Schwefel und Selen.

Wichtige organische Derivate von H2S und H2Se sind die Aminosäuren Cystein HS–
CH2–CH(NH2)–COOH und Selenocystein HSe–CH2–CH(NH2)–COOH, die in zahllosen
Proteinen und Enzymen vorkommen und die für die Redoxbalance in Säugetierorganis-
men wichtig sind. Durch enzymatische Hydrolyse von Cystein entstehen im Säugetieror-
ganismus Spuren von H2S, das ebenso wie NO als Neurotransmitter dient und unter an-
derem den Blutdruck reguliert.28

12.7.2 Polysulfane H2Sn (n > 1)

Schwefelwasserstoff löst sich in flüssigem Schwefel teilweise unter Aufschwefelung ent-
sprechend folgendem Gleichgewicht:

Die Löslichkeit von H2S beträgt zwischen 200° und 400°C etwa 0.2 g/100 g S8. Bei hö-
heren und tieferen Temperaturen ist sie niedriger. Die dabei entstehenden Sulfane H2Sn

sind kettenförmige, den linearen Alkanen CnH2n+2 und Phosphanen PnHn+2 entsprechende
Verbindungen.29 Sie können durch ihre 1H-NMR-Spektren identifiziert werden. Die che-
mische Verschiebung der Protonen ist bei den ersten 35 Gliedern der Reihe H2Sn ausrei-
chend verschieden, um diese Verbindungen nebeneinander nachzuweisen.30

Die hypothetische Reaktion von H2S mit kristallinem S8 ist bei 25°C schwach endo-
therm (ΔH°298 > 0) und endergonisch (ΔG°298 > 0). Die Polysulfane H2Sn sind daher unter
Standardbedingungen thermodynamisch instabil in Bezug auf eine Zersetzung zu gasför-
migem H2S und α-S8. Diese Zersetzung wird schon durch Spuren von NH3 oder Hydro-
xiden sowie durch Quarzpulver katalysiert. Aus der dabei entwickelten H2S-Menge kann
man die Zusammensetzung des Sulfans ermitteln.

Zur Synthese definierter Polysulfane eignen sich zwei Methoden:
(a) Eine Natriumpolysulfidlösung (Na2Sn) wird bei –10°C in Salzsäure gegeben, wo-

bei sich ein Sulfangemisch H2Sn als gelbes, schweres Öl absetzt. Dieses als „Rohöl“ oder
„Rohsulfan“ bezeichnete Gemisch kann durch Crackdestillation, bei der die höheren Sul-
fane absichtlich zersetzt werden, in H2S2, H2S3 und S8 zerlegt werden. Die Isolierung der

28 C. Szabó, Nature Rev. 2007, 6, 917.
29 R. Steudel, Top. Curr. Chem. 2003, 231, 99.
30 Die entsprechenden Selenverbindungen sind unbeständig, jedoch wurden mittels NMR-Spektro-

skopie zahlreiche substituierte Selane R2Sen sowie gemischte S/Se-Ketten in Thiaselanen nach-
gewiesen: H. Eggert, O. Nielsen, L. Henriksen, J. Am. Chem. Soc. 1986, 108, 1725; M. Pridöhl,
R. Steudel, F. Baumgart, Polyhedron 1993, 21, 2577; J. Hahn, R. Klünsch, Angew. Chem. 1994,
106, 1824.

H S + S (fl.) H S2 2 +1n n
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höheren Glieder (bis n = 6) ist teils durch Hochvakuumdestillation, teils durch selektive
Extraktion von Rohsulfan möglich.

(b) Durch Kondensation von Sulfanen (n = 1, 2) mit Chlorsulfanen (n = 1–4) erhält
man bei –50°C nach folgenden Reaktionen höhere Sulfane mit bis zu acht S-Atomen:

Dabei wird jeweils das Sulfan in großem Überschuss eingesetzt, um die unerwünschte
Bildung längerer Ketten zu unterdrücken. Das Gemisch aus unverbrauchtem Ausgangs-
sulfan und Reaktionsprodukten wird dann durch Vakuumdestillation getrennt.

Die Sulfane sind Flüssigkeiten, die mit zunehmender Molmasse immer stärker gelb ge-
färbt, immer öliger und schwefelähnlicher und auch immer schwerer flüchtig werden. Die
höheren Glieder (n > 6) können wegen ihrer ähnlichen physikalischen Eigenschaften und
wegen ihrer thermischen Empfindlichkeit nicht mehr voneinander oder von S8 getrennt
werden. Die Struktur des gasförmigen Moleküls H2S2 entspricht der von H2O2, jedoch ist
der Torsionswinkel mit 90° deutlich kleiner. Gasförmiges H2S3 existiert wie das Pentasul-
fid-Ion in einer cis- und einer trans-Form, die miteinander im Gleichgewicht stehen. Die
Rotationsbarriere an der SS-Bindung beträgt ca. 26 kJ mol–1 (trans-Barriere).

Die Polysulfane eignen sich für Kondensationsreaktionen. Aus ihnen konnten z.B.
neue Schwefelhomocyclen und ein neues Schwefeloxid hergestellt werden: Bei der Re-
aktion von Rohsulfan mit Thionylchlorid nach dem Verdünnungsprinzip erhält man bei
–40°C in CS2/Me2O cyclo-Octaschwefeloxid:

S8O kristallisiert aus CS2 in intensiv gelben Nadeln, die sich bei 78°C spontan, langsam
auch schon bei Raumtemperatur zu SO2 und polymerem Schwefel zersetzen.31 Der
S8-Ring weist eine Kronenform auf wie der Ring des orthorhombischen α-Schwefels
(Kap. 12.10.3).

12.8 Metallchalkogenide

Metallchalkogenide sind die Salze der Hydride H2En (E = S, Se, Te; n = 1, 2, …). Die
Vielfalt der Metallsulfide, -selenide und -telluride ist außerordentlich groß, da praktisch
alle Metalle mit den schweren Chalkogenen Verbindungen bilden. Diese können binär
oder ternär (z.B. Kupferkies CuFeS2) oder noch komplizierter zusammengesetzt sein. Oft
existieren in einem bestimmten System Metall/Chalkogen mehrere Phasen. Viele Metall-

31 R. Steudel, Top. Curr. Chem. 2003, 131, 203.

2 H S + SCl H S + 2 HCl2 2 2 3

2 H S + S Cl H S + 2 HCl2 2 2 2 4

2 H S + SCl H S + 2 HCl2 2 2 2 5
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chalkogenide, vor allem Sulfide, sind als Mineralien bekannt und als Metallerze ge-
schätzt (Zinkblende ZnS, Bleiglanz PbS, Argentit Ag2S, Grauspießglanz Sb2S3). Das
Mineral Pyrit (Eisen(II)-disulfid, FeS2) wird dagegen nur wegen seines Schwefelgehaltes
abgebaut.32 Viele Schwermetallselenide und -telluride sind Halbleiter. Beispielsweise
werden CuInSe2 und CdTe für die Solarstromerzeugung genutzt, während CdxHg1–xTe mit
x = 0–1 in optoelektronischen Bauteilen für den infraroten Spektralbereich, z.B. für
Nachtsichtgeräte, verwendet wird.

Zwischen den Strukturen und chemischen Eigenschaften der Oxide eines Metalls
einerseits und denen der Sulfide, Selenide und Telluride andererseits bestehen im Allge-
meinen nur geringe Ähnlichkeiten. Das liegt an der geringeren Elektronegativität und
höheren Polarisierbarkeit der schwereren Chalkogenatome. Vor allem aber ist die Fähig-
keit zur Bildung homoatomarer Ketten und Ringe seitens der schwereren Chalkogene
für drastische Unterschiede zu den Oxiden verantwortlich. Bekannte Beispiele sind die
Verbindungen [Cp2TiS5] und [NH4]2[Pt(S5)3], die heterocyclische MS5-Ringe enthalten
(Metallacyclen). In der Pt-Verbindung sind drei η2-Pentasulfid-Liganden an ein gemein-
sames Metallatom (M) gebunden, das dadurch oktaedrisch koordiniert ist.33

Im Folgenden werden nur die ionischen Chalkogenide und Polychalkogenide der Alkali-
metalle behandelt.34 Die Chalkogenverbindungen der Nichtmetalle werden bei den be-
treffenden Elementen besprochen.

Chalkogenide der Alkalimetalle
Sättigt man Natron- oder Kalilauge mit H2S, erhält man eine Hydrogensulfidlösung, aus
der nach Zugabe der äquivalenten Menge Lauge beim Abkühlen die wasserhaltigen Sul-
fide auskristallisieren:

Auf diese Weise werden Na2S·9H2O und K2S·5H2O technisch hergestellt. Diese farblosen
Salze, die von Luftsauerstoff langsam unter Gelbfärbung zu Polysulfiden und Thiosulfat
oxidiert werden, können nur unter teilweiser Zersetzung entwässert werden. Die was-
serfreien Chalkogenide stellt man daher auf anderem Wege her. Technisch wird Na2S
durch Reduktion von Na2[SO4] mit einer aschearmen Kohle wie Anthrazit bei
700–1100°C erhalten:

Na2S wird hauptsächlich in der Gerberei als Enthaarungsmittel für Tierhäute und außer-
dem für die Synthese von Schwefelfarbstoffen verwendet. Im Labor erhält man Na2S und

32 Der messingfarbene Pyrit [Eisen(II)-disulfid] ist das häufigste sulfidische Mineral und hat wahr-
scheinlich in der Frühphase der biologischen Evolution auf der Erde eine entscheidende Rolle ge-
spielt; siehe G. Wächtershäuser, Microbiol. Rev. 1988, 52, 452. FeS2 entsteht in exothermer Re-
aktion aus FeS und H2S, wobei H2 eliminiert wird.

33 Mit den S-Donor-Liganden H2S, [HS]–, S2–, [RS]– und [Sn]2– wurden zahlreiche Metallkomplexe
hergestellt: S. R. Collinson, M. Schröder, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 8, 4811. N. Takeda, N. To-
kotoh, R. Okazaki, Top. Curr. Chem. 2003, 231, 153.

34 Bezüglich der Chalkogenide anderer Metalle siehe M. G. Kanatzidis, Encycl. Inorg. Chem. 2005,
2, 825 und W. S. Sheldrick, Handb. Chalcogen Chem. 2006, 543.

NaOH + H S NaSH + H O2 2

NaSH + NaOH Na S + H O2 2
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K2S am besten durch Reduktion von Schwefel mit der äquivalenten Menge Alkalimetall,
gelöst in flüssigem NH3:

Das eigentliche Reduktionsmittel sind dabei die solvatisierten Elektronen (Kap. 9.4.8).
Da ionische Sulfide in NH3 unlöslich sind, ist die Ausbeute quantitativ. Analog werden
Na2Se, Na2Te, K2Se und K2Te hergestellt. Diese farblosen Salze kristallisieren in der An-
tifluoritstruktur, d.h. in der Struktur von CaF2 sind die Kationenplätze durch die Chalko-
genid-Ionen und die Anionenplätze durch die Metall-Kationen besetzt.

Durch Erhitzen der Na- oder K-Chalkogenide mit weiterem Chalkogen unter Luftaus-
schluss, z.B. in einer Ampulle, auf 500–600°C kann man Polychalkogenide35 gewinnen:

Auf diese Weise erhält man Na2[S2] (hellgelb), K2[S2–6] (gelb bis rot), Na2[Se2] (grau) und
Na2[Te2] (grauschwarz, metallisch glänzend). Wässrige Lösungen der Polysulfide entste-
hen beim Erhitzen von alkalischen Sulfidlösungen mit Schwefel:

In der Lösung liegen jedoch Gleichgewichtsgemische von Polysulfid-Ionen mit bis zu
15 Atomen vor, die durch gegenseitigen nukleophilen Angriff entstehen:

Da sich aber zweifach geladene Anionen gegenseitig abstoßen, erfolgt die tatsächliche
Reaktion wahrscheinlich unter Beteiligung von Radikalanionen [Sn]–, protonierten An-
ionen [HSn]– oder von Ionenpaaren wie z.B. [NaSn]–, die in geringer Konzentration in den
Lösungen vorhanden sind.36a

Zur quantitativen Analyse von Polysulfid-Lösungen müssen die Anionen daher blitz-
artig derivatisiert werden, um das Gleichgewicht „einzufrieren“. Dies kann durch Proto-
nierung in konz. Salzsäure oder durch Methylierung mit Methyltriflat CH3SO2CF3 ge-
schehen; anschließend wird mittels 1H-NMR-Spektroskopie (H2Sn) bzw. HPLC (Me2Sn)
analysiert.37

Stöchiometrisch zusammengesetzte Polychalkogenide der Alkalimetalle kann man
auch in flüssigem Ammoniak herstellen, indem man die Elemente im entsprechenden
Molverhältnis einsetzt. Auch die Reaktion von Carbonat mit dem Chalkogen in Methanol
führt manchmal zum Ziel, z.B. bei der Synthese von Cs4[Se16] bei 160°C/1.3 MPa (siehe
unten).

35 R. Steudel, Top. Curr. Chem. 2003, 231, 127.
36 (a) R. Steudel, Y. Steudel, Chem. Eur. J., 2013, 19, 3167. (b) Z. Wen et al., Adv. Funct. Mater.

2013, 23, 1005.
37 J. Hahn, Z. Naturforsch. Part B 1985, 40, 263. A. Kamyshny, C. G. Borkenstein, T. G. Ferdelman,

Geostand. Geoanal. Res. 2009, 33, 413.
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Die Reaktion von Natrium mit Schwefel zu einem Polysulfidgemisch läuft auch bei der
Entladung eines Natrium-Schwefel-Akkumulators ab.36a Die Elektroden dieses bei ca. 320°C
betriebenen Akkus bestehen einerseits aus flüssigem Natrium und andererseits aus flüssi-
gem Schwefel, der durch ein dichtes Netz von Kohlenstofffasern elektrisch leitend gemacht
wird. Die Elektroden sind durch ein Diaphragma aus Natriumpolyaluminat Na[Al11O17]
(„β-Aluminiumoxid“) getrennt, das bei der Betriebstemperatur ein guter Natrium-Ionen-
leiter ist. Bei der Entladung des Akkus wird Na zu Na+ oxidiert, das durch das Diaphragma
in den Anodenraum wandert, wo S8 zu einem Gemisch von Polysulfid-Dianionen und -Ra-
dikalanionen reduziert wird, sodass schließlich flüssiges Na2[S4] (Schmp. 295°C) vorliegt.
Bei der Aufladung des Akkus spielen sich die umgekehrten Reaktionen ab. Die Betriebs-
spannung beträgt maximal 2.08 V; die Energiedichte von 790 W h kg–1 ist um den Faktor 5
günstiger als beim Bleiakku und die Lebensdauer von 15 Jahren (6500 Zyklen bei einem
Entladegrad von 65%) macht diese Natrium-Schwefel-Batterie, wie sie oft genannt wird, zu
dem zur Zeit fortschrittlichsten stationären Stromspeichersystem, um beispielsweise rege-
nerativ oder nachts erzeugte elektrische Energie für Zeiten hohen Bedarfs am Tage zu spei-
chern. Entsprechende, in Japan, Korea und USA errichtete Anlagen, in denen 100–200 zy-
lindrische Zellen in einem beheizbaren Modul zusammengeschaltet werden, erreichen bei
10–20 Modulen mit Gehäuse ein Gewicht von bis zu 100 t. Na-S-Batterien sind emissions-
frei und von den Materialien her im Gegensatz zum Bleiakku ausgesprochen umweltfreund-
lich und preiswert. Für elektrisch angetriebene Fahrzeuge wird allerdings alle Hoffnung auf
die noch leichtere Lithium-Schwefel-Batterie gesetzt, deren Energiedichte noch höher ist,
aber deren Zyklenzahl gegenwärtig noch zu gering ist.

Strukturen der Polychalkogenid-Anionen
Die Polysulfide der Alkali- und Erdalkalimetalle enthalten isolierte Anionen [Sn]2–, die mit
entsprechenden Dichlorsulfanen Sn–2Cl2 isoelektronisch sind und die Ketten verschiedener
Konformation bilden. Während Na2[S2] wie Na2[O2] hantelförmige Anionen enthält, ist das
Trisulfid-Ion gewinkelt. Das Tetrasulfid-Ion hat eine gauche-Konformation wie H2O2 und
H2S2, d.h. es ist chiral, und in den Kristallen von Na2[S4] und K2[S4] sind die beiden Enan-
tiomere im Verhältnis 1:1 enthalten (Torsionswinkel + oder –). Beim Pentasulfid-Ion sind
an den beiden zentralen SS-Bindungen die Torsionswinkelkombinationen + + (oder – –) so-
wie + – (identisch mit – +) möglich, d.h. es gibt drei Isomere (davon zwei optische Iso-
mere). Man nennt die Vorzeichenfolge der Torsionswinkel das Motiv des Moleküls oder
Ions. Im Na2[S5] liegt das Rotamer mit dem Motiv + – (Symmetrie Cs) vor, während K2[S5],
Rb2[S5] und Cs2[S5] helicale Anionen mit den Motiven + + und – – (Symmetrie C2) im Ver-
hältnis 1:1 enthalten. Theoretisch gibt es bei n Torsionsachsen 2n Torsionswinkelkombina-
tionen. Beim Hexasulfid-Ion sind es also bereits 8; davon sind allerdings vier paarweise
identisch, sodass nur 6 Hexasulfid-Isomere existieren. In Abbildung 12.8 sind die durch
Röntgenbeugung ermittelten Strukturen der genannten Anionen in den Salzen Na2[S4],
Na2[S5] und Cs2[S6] gezeigt.

In den Alkalimetallpolyseleniden ähneln die Strukturen der Anionen in der Regel de-
nen der analogen Polysulfid-Ionen. Lediglich bei den besonders selenreichen Phasen
kommt es zu Besonderheiten, indem entweder neue Strukturen wie das bicyclische Anion
[Se11]2– auftreten (Abb. 12.9a) oder zusätzlich zu den Anionen noch isolierte Selenhomo-
cyclen (z.B. Se6 und Se7) in der Struktur vorhanden sind. Das vierfach koordinierte Se-
Atom von [Se11]2– liegt in der Ebene seiner nächsten Nachbarn; sein Bindungszustand
entspricht dem des Iods im Anion [ICl4]–.
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Alkalimetallpolytelluride38 zeigen nur noch wenige Ähnlichkeiten mit den Polysulfi-
den entsprechender Zusammensetzung, da das Telluratom noch stärker als Selen dazu
neigt, durch zusätzliche dative Bindungen eine höhere Koordinationszahl anzunehmen
(np2→nσ*-Bindungen). Ursache ist die vom Schwefel zum Tellur abnehmende HOMO-
LUMO-Energiedifferenz. Während [Te2]2–, [Te3]2– und [Te4]2– strukturell den entspre-
chenden Polysulfiden ähneln, kommt es bei den Te-reicheren Anionen in der Regel zu
cyclischen oder unendlich ausgedehnten Strukturen mit zweifach und vierfach (quadra-
tisch) koordinierten Atomen (Abb. 12.9b). In den Kristallen von Cs3[Te22] wurden durch
Röntgenstrukturanalyse neben polymeren [Te6]3–-Ionen auch noch neutrale, kronenför-
mige Te8-Moleküle gefunden, die als reine Verbindung unbekannt sind. Andererseits ent-
hält Cs2[Te13] kettenförmige [Te13]2–-Ionen der Symmetrie Cs. Welches Produkt bei einer
Synthese entsteht, hängt von der Stöchiometrie, von den Reaktionsbedingungen und vor
allem von der Art und Größe des Kations ab. In gemischten Polychalkogen-Anionen be-
vorzugt Tellur gegenüber Selen und Schwefel die Positionen mit der höheren Koordina-
tionszahl.

In polaren Lösungsmitteln wurden die Polychalkogenid-Ionen spektroskopisch mittels
UV-Vis, Raman, NMR (77Se, 123Te, 125Te), ESR und Elektrospray-MS charakterisiert. Da-
mit wurden auch die in solchen Lösungen spurenweise vorhandenen Radikal-Anionen

38 M. G. Kanatzidis, Angew. Chem. 1995, 107, 2281.

Na S2 4 Na S2 5 Cs S2 6

Abb. 12.8 Strukturen der Polysulfid-Anionen in den Salzen Na2S4, Na2S5 und Cs2S6. Die Sym-
metrie dieser Anionen ist: [S4]2– und [S6]2–: C2; [S5]2–:Cs.

(a) (b)

Abb. 12.9 Strukturen der Anionen in den Salzen Cs2Se11 (a) und Cs2Te5 (b). Das monomere Anion
[Se11]2– ist spirocyclisch gebaut. Die Anionen der Zusammensetzung [Te5]2– sind dagegen polymer.
Charakteristisch sind die planar-quadratische Koordination einiger Atome und die Ausbildung ses-
selförmiger 6-Ringe.
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[S3]
•– und [Se2]

•– identifiziert, die mit den entsprechenden Dimeren [S6]2– bzw. [Se4]2– im
Gleichgewicht stehen. [S3]

•– ist die farbgebende Komponente im blauen Halbedelstein
Lapis lazuli39 (Kap. 8.8.2).

12.9 Diorganopolysulfane R2Sn

Ersetzt man in den Hydriden H2Sn den Wasserstoff formal durch aliphatische oder aro-
matische Gruppen, erhält man Diorganopolysulfane R–Sn–R, die in der Literatur auch als
organische Polysulfide bezeichnet werden. Diese Derivate sind thermisch wesentlich be-
ständiger als die entsprechenden Hydride und daher sind sie von größerer Bedeutung.40

Organopolysulfane R–Sn–R mit bis zu 13 Schwefelatomen wurden in reiner Form herge-
stellt und noch längere Ketten wurden in Gemischen nachgewiesen. Auch ringförmige
Vertreter sind in großer Zahl bekannt. Eine gezielte Synthese ist durch Verwendung von
Schwefeltransfer-Reagenzien möglich, wozu sich verschiedene Metallpolychalkogenide
eignen:

Beim Erwärmen bis zum Schmelzpunkt gehen die meisten schwefelreichen Organopoly-
sulfane in Gemische von Homologen über, die sich beim längeren Erhitzen zu S8 und den
stabileren Disulfanen R2S2 zersetzen:

Systeme dieser Art spielen bei der Vulkanisation von Gummi mit Schwefel eine Rolle.
Organische Polysulfide wurden auch aus zahlreichen Organismen isoliert, z.B. aus Al-
gen, Seescheiden, Zwiebeln, Knoblauch und Pilzen.40

39 T. Chivers, P. Elder, Chem. Soc. Rev. 2013, 42, 5996.
40 R.Steudel, Chem. Rev. 2002, 102, 3905 und Encycl. Inorg. Chem. 2007, online edition.
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12.10 Oxide der Chalkogene

Die drei Chalkogene S, Se und Te sind leicht zu oxidieren, unter anderem durch Verbren-
nung an der Luft.41 Die wichtigsten Oxide sind die Dioxide und die Trioxide, die bei 25°C
teils monomer, teils polymer sind:

SO2  SeO2  TeO2  SO3  SeO3  TeO3

Daneben sind von allen drei Elementen gasförmige Monoxide bekannt, die jedoch nur bei
hohen Temperaturen im dynamischen Gleichgewicht mit ihren Zersetzungsprodukten
(Dioxid und Chalkogen) sowie in elektrischen Entladungen auftreten und die nicht in rei-
ner Form isolierbar sind, sondern nur mit Hilfe der Matrix-Technik bei sehr tiefen Tem-
peraturen stabilisiert werden können. Vom Schwefel wurden jedoch folgende weitere
Oxide in kristallinem Zustand isoliert:

S2O  S6O  S6O2  S7O  S7O2  S8O  S9O  S10O

Diese Verbindungen werden als niedere Schwefeloxide bezeichnet, da der Schwefel in ih-
nen eine niedrigere Oxidationsstufe als im SO2 besitzt. Darüber hinaus kennt man beim
Schwefel polymere Oxide mit sehr hohem Schwefelgehalt (Polyschwefeloxide) und auch
solche mit sehr hohem Sauerstoffgehalt (Peroxide). Polymer sind auch die gemischt-
valenten Selen- und Telluroxide Se2O5, Te4O9 und Te2O5, die Chalkogenatome in den
Oxidationsstufen +4 und +6 enthalten. Daneben existieren zahlreiche ternäre Chalkogen-
oxide.42 Bezüglich der Bindungsverhältnisse in Schwefel-Sauerstoff-Verbindungen siehe
Kap. 2.6.

12.10.1 Dioxide

Schwefeldioxid wird in riesigem Umfang durch Verbrennen von Schwefel, durch Rösten
sulfidischer Erze im Wirbelschichtofen (vor allem von Pyrit, FeS2, und Kupferkies, Cu-
FeS2), durch Reduktion von Ca[SO4] in Gegenwart von SiO2, sowie durch thermische
Zersetzung von Fe[SO4] und von technischer Abfall-Schwefelsäure hergestellt und fast
ausschließlich zu H2SO4 verarbeitet. SO2-haltige Gase entstehen auch bei der Verbren-
nung von Kohle, Heizöl, Dieselöl und Benzin, die stets geringe Mengen bis einige Pro-
zent Schwefel in Form von Verbindungen43 enthalten. Auf diese Weise gelangt zusätzli-

41 Die leichte Oxidierbarkeit von Schwefel wird seit langem im Schießpulver (Schwarzpulver)
genutzt, einer Mischung aus 75% K[NO3], 13% Holzkohle und 12% Schwefel. Bei der ex-
plosionsartigen Reaktion (Verpuffung) entstehen hauptsächlich CO2, N2, K2[SO4] und
K2[CO3].

42 M. S. Wickleder, in: Handbook of Chalcogen Chemistry, Royal Society of Chemistry, London
2006, 344.

43 In Rohöl und seinen Derivaten ist Schwefel in Form von organischen Sulfiden (R2S, Thioether),
Disulfanen (RSSR) und Thiolen (RSH) enthalten, wozu auch Thiophenringe gehören. Kohle ent-
hält darüber hinaus auch anorganischen Schwefel, z.B. Pyrit: W. L. Orr, C. M. White (Herausg.),
Geochemistry of Sulfur in Fossile Fuels, ACS Symp. Ser. Nr.429, Washington, 1990.
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ches SO2 in die Luft,44 sofern nicht eine Rauchgasentschwefelung durchgeführt wird. Die
beiden wichtigsten Verfahren hierfür sind:

(a) das Gips-Verfahren, d.h. die Rauchgaswäsche mit einer wässrigen Suspension
von Ca[OH]2 oder Ca[CO3], wobei folgende Reaktionen ablaufen:

In zahlreichen Kohlekraftwerken wird auf diese Weise Gips (Ca[SO4]·2H2O) er-
zeugt, der in der Bauindustrie eingesetzt wird. Bei der Oxidation des SO2 spie-
len die im Kalk enthaltenen Spuren von Eisen- und Mangan-Ionen eine kataly-
tische Rolle.

(b) das WELLMAN-LORD-Verfahren, bei dem das Rauchgas mit einer wässrigen
Na2[SO3]-Lösung gewaschen wird:

Diese Reaktion ist reversibel; das SO2 wird anschließend aus der Lösung durch
Erhitzen gewonnen und mit H2S nach dem CLAUS-Verfahren zu Elementar-
schwefel reduziert oder anderweitig weiterverarbeitet.

Die moderne Rauchgasentschwefelung hat dazu geführt, dass das Phänomen des sauren
Regens in Mitteleuropa weitgehend gebannt wurde, wodurch allerdings auf den intensiv
landwirtschaftlich genutzten Böden Mittel- und Nordeuropas ein Schwefeldefizit entstan-
den ist, das durch Düngemittel mit einem erhöhten Schwefelgehalt ausgeglichen werden
muss. In Asien ist der saure Regen allerdings immer noch ein großes Problem.

Aus natürlichen Quellen (insbesondere den Ozeanen) gelangen jedoch ebenfalls
enorme Mengen Schwefelverbindungen in die Atmosphäre, und zwar hauptsächlich als
Dimethylsulfid Me2S (DMS, ca. 4·107 t/a). DMS wird im Meer vom Phytoplankton
(schwebende Mikroorganismen) gebildet und in der Luft unter anderem zu SO2 und Me-
thansulfonsäure MeSO3H oxidiert. Diese starke Säure ist neben H2SO4 und HNO3 ein we-
sentlicher Bestandteil des sauren Regens.

SO2 ist ein farbloses, giftiges und korrosives Gas (Schmp. –75.5°, Sdp. –10°C).45 Es
besteht in allen Aggregatzuständen aus isolierten Molekülen. Diese haben in der Gas-
phase folgende Eigenschaften:

Die Bindungen im SO2 sind denen im SO3 sehr ähnlich. Die Kernabstände und Valenz-
kraftkonstanten stimmen fast überein (Kap. 2.6). SO2 ist in Wasser ein schwaches Reduk-
tionsmittel. Es reduziert Selenite zu elementarem Selen und Tellurite zu Tellur; Chlorite
werden in ClO2 überführt. SO2 geht bei diesen Reaktionen in H2SO4 über. Mit F2 und Cl2

44 Bezüglich anthropogener SOx- und NOx-Emissionen und verwandter Probleme, siehe C. Brandt,
R. van Eldik, Chem. Rev. 1995, 95, 119.

45 Landwirtschaftliche Nutzpflanzen leiden bereits bei einer SO2-Konzentration von >30 μg/m3

Luft.
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reagiert SO2 zu den entsprechenden Sulfurylhalogeniden SO2X2. Beim Behandeln mit
bestimmten Metall- oder Nichtmetallchloriden entsteht in einer Sauerstoff-Halogen-Aus-
tauschreaktion Thionylchlorid:

Gegenüber LEWIS-Säuren und -Basen verhält sich SO2 teils als Donor, teils als Acceptor.
Einerseits bildet es mit tertiären Aminen kristalline Komplexe des Typs Me3N→SO2, an-
dererseits kann es auch als Ligand in Metallkomplexe eintreten, z.B. im Eisencarbonyl
[Fe2(CO)8SO2]. Selbst an Oxoanionen wie Sulfat lagert sich SO2 bei 20°C spontan an:
Auf diese Weise wurde das Salz [Me4N]2[S2O6] isoliert, dessen Anion die Verknüpfung
O3SOSO2 aufweist (ein Isomer des Dithionations).

Flüssiges Schwefeldioxid ist ein gutes Lösungsmittel für viele organische und anorga-
nische Verbindungen und in gewissem Sinne wasserähnlich, obwohl es entgegen älteren
Literaturangaben selbst nicht dissoziiert ist. Es eignet sich als Reaktionsmedium für Re-
dox- und Komplexbildungsreaktionen sowie vor allem für zahlreiche doppelte Umset-
zungen, wobei die Übertragung von O2–-Ionen eine besondere Rolle spielt. Ein Beispiel
dafür ist die Neutralisation von Sulfiten mit Thionylchlorid:

Diese Reaktion verläuft über die Ionen [SOCl]+ und [SO3]2–:

Selendioxid und Tellurdioxid entstehen beim Verbrennen von Se bzw. Te an der Luft bzw.
im O2-Strom sowie bei der Oxidation dieser Elemente mit konzentrierter Salpetersäure,
wenn man anschließend eindampft und den Rückstand auf 300°C (SeO2) bzw. 400°C
(TeO2) erhitzt. SeO2 bildet farblose, in Wasser, Benzol und Eisessig lösliche Kristalle, die
bei 315°C sublimieren. In der Gasphase besteht SeO2 wie SO2 aus isolierten Molekülen
(Symmetrie C2v, dSeO = 174 pm, Winkel 101°). Im kristallinen Zustand liegt dagegen ein
kettenförmiges Polymer aus eckenverknüpften SeO3-Pyramiden vor:

Die Kernabstände zeigen, dass alle SeO-Bindungen in dieser Struktur durch einen hohen
ionischen Anteil verstärkt sind; der Einfachbindungsabstand beträgt 183 pm.

SeO2 löst sich in Wasser zu Seleniger Säure H2SeO3 bzw. H2Se(OH)6, die durch Ein-
dampfen der Lösung im Vakuum in Form farbloser Kristalle von H2SeO3 erhalten werden
kann; diese Kristalle verwittern an der Luft zu SeO2.

SeO2 kann leicht zu Se reduziert werden; es ist daher ein mäßig starkes Oxidationsmit-
tel, das in dieser Funktion vor allem in der organischen Chemie verwendet wird. Mit HCl
reagiert SeO2 zu einer Additionsverbindung SeO2·2HCl, die von konzentrierter Schwefel-
säure zu SeOCl2 dehydratisiert wird. Auf diesem Wege wird Seleninylchlorid hergestellt:

PCl + SO POCl + SOCl5 2 3 2

COCl + SO CO + SOCl2 2 2 2

SOCl + M SO 2 MCl + 2 SO2 2 3 2

SOCl [SOCl] + Cl2
+ �

M SO 2 M + [SO ]2 3 3
+ 2�

[SOCl] + [SO ] 2 SO + Cl+ 2
3 2

� �
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Das farblose α-TeO2 (Schmp. 733°C), das man bei der Verbrennung von Te in O2, bei der
Oxidation von Te mit konzentrierter Salpetersäure sowie bei der thermischen Zersetzung
von Te(OH)6 erhält, kristallisiert in einer tetragonalen Struktur, wobei jedes Te-Atom
pseudo-trigonal-bipyramidal (Typ AX4E) von vier O-Atomen umgeben ist, wodurch zwei
etwas verschiedene TeO-Kernabstände resultieren (äquatorial 190 und axial 208 pm).
Gelbes orthorhombisches β-TeO2 kommt als Mineral Tellurit vor und bildet ein Schicht-
gitter. α-TeO2 ist in Wasser sehr wenig, in SeOCl2 besser löslich. In Salzsäure löst es sich
zu [TeCl6]2–-Ionen, in Natronlauge zu Telluriten [Oxotellurate(IV)]. TeO2 kann auch mit
Kohle, Al oder Zn zu metallischem Tellur reduziert werden.

12.10.2 Trioxide

Schwefeltrioxid wird industriell in großem Umfang durch katalytische Oxidation von
SO2 mit Luftsauerstoff nach dem Kontaktverfahren hergestellt:

Da dieses Gleichgewicht einerseits bei Raumtemperatur eingefroren ist, andererseits aber
bei hohen Temperaturen wegen der negativen Reaktionsenthalpie auf der linken Seite
liegt, verwendet man Katalysatoren zur Beschleunigung der Gleichgewichtseinstellung
bei mittleren Temperaturen. Beim modernen Doppelkontaktverfahren wird in einer ersten
Stufe bei höherer Temperatur (600°C; hohe Reaktionsgeschwindigkeit) und in den fol-
genden Stufen bei niedrigerer Temperatur (420°C; hohe Ausbeute) gearbeitet. Wenn das
bis zur vorletzten Stufe entstandene SO3 zwischen den beiden letzten Kontakten durch
Auswaschen mit konzentrierter Schwefelsäure entfernt wird, erreicht man insgesamt
einen SO2-Umsatz von über 99.5%. Im Allgemeinen besteht der Katalysator aus V2O5

auf SiO2 oder einem Silicat als Träger und dotiert mit K2[SO4] als Aktivator. Am Kataly-
sator spielen sich formal folgende Reaktionen ab:

Das SO3 wird aus dem Reaktionsgemisch mit H2SO4 ausgewaschen, wobei sich Poly-
schwefelsäuren bilden, die anschließend mit H2O zu H2SO4 hydrolysiert werden:

Polyschwefelsäuren sind als Oleum oder rauchende Schwefelsäure im Handel. Aus ihnen
kann man in einfacher Weise durch Destillation reines SO3 herstellen.

Modifikationen von SO3

Gasförmiges Schwefeltrioxid besteht aus den Molekülen SO3 und S3O9, die miteinander
in einem druck- und temperaturabhängigen Gleichgewicht stehen:

SeO 2 HCl + H SO SeOCl + [H O][HSO ]2 2 4 2 3 4
.

1

2
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Das Molekül SO3 ist trigonal-planar gebaut (Symmetrie D3h), mit einem SO-Abstand von
141.7 pm. Bei 44.5°C/1013 hPa kondensiert gasförmiges Schwefeltrioxid zu einer farb-
losen, leicht beweglichen Flüssigkeit, die überwiegend aus S3O9-Molekülen neben wenig
SO3 besteht. Die Flüssigkeit erstarrt bei 17°C zu eisartigen Kristallen von rhombischem
γ-SO3, die nur noch aus S3O9-Molekülen bestehen. Dieses trimere SO3 bildet einen ses-
selförmigen S3O3-Heterocyclus mit sechs exoständigen O-Atomen:

Das Molekül kann als ein System von drei verzerrten SO4-Tetraedern aufgefasst werden,
die über gemeinsame Ecken verknüpft sind. Ähnliche Strukturen liegen auch den beiden
anderen kristallinen SO3-Modifikationen zugrunde. Bei Temperaturen unterhalb etwa
30°C, vor allem aber unterhalb 20°C, polymerisiert S3O9 in Gegenwart von Spuren von
H2O allmählich zu monoklinem β-SO3, das aus einem Gemisch kettenförmiger Moleküle
besteht und das eigentlich eine Polyschwefelsäure darstellt, da die Kettenenden höchst-
wahrscheinlich OH-Gruppen aufweisen:

β-SO3 schmilzt bei 32–45°C unter Depolymerisation zu einem Gemisch von SO3 und
S3O9. Um das handelsübliche, flüssige Schwefeltrioxid vor dieser Polymerisation zu
schützen, wird es mit geringen Mengen von Stabilisatoren versetzt.

Die thermodynamisch stabile SO3-Modifikation, das asbestartige α-SO3, entsteht beim
Kondensieren von gasförmigem SO3 auf gekühlten Flächen (–80°C), wenn man anschlie-
ßend auf 25°C erwärmt und mehrere Stunden lang mit Röntgenstrahlen bestrahlt. Die
Struktur von α-SO3 ist nicht bekannt, wird aber ähnlich der des β-SO3 sein. Die Depoly-
merisationstemperatur von etwa 62°C zeigt einen höheren Polymerisationsgrad an.

Reaktionen von Schwefeltrioxid
Schwefeltrioxid ist ungewöhnlich reaktionsfähig. Es verhält sich dabei teils als Oxida-
tionsmittel, teils als LEWIS-Säure, selten auch als LEWIS-Base. SO3 oxidiert S8 bei gelin-
dem Erwärmen zu SO2, ebenso SCl2 zu einem Gemisch von SOCl2 und SO2Cl2, sowie
PCl3 zu POCl3. Weißer Phosphor (P4) verbrennt in SO3 zu P4O10, und auch HI, H2S und
PH3 werden bei 25°C oxidiert. Mit vielen LEWIS-Basen bildet SO3 teils stabile Donor-Ak-
zeptor-Komplexe, teilweise werden aber erst durch intramolekulare Umlagerungen sta-
bile Produkte erhalten. So erhält man mit Pyridin kristallines Pyridin-1-Schwefeltrioxid
(C5H5N→SO3). Mit H2O entsteht über eine ähnliche primäre LEWIS-Säure-Base-Wechsel-
wirkung durch Umlagerung des Adduktes schließlich H2SO4, wobei ein zweites H2O-

°3 SO S O
°

= 126 kJ mol (S O )3 3 9 3 9� �H �1
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Molekül oder auch ein schon gebildetes H2SO4-Molekül als Katalysator mitwirkt (ring-
förmiges Zwischenprodukt):46

Analog reagiert SO3 mit HCl zu Chloroschwefelsäure HSO3Cl. Mit NH3 entsteht das Am-
moniumsalz der Amidoschwefelsäure. Bei dieser Reaktion schiebt sich SO3 formal als
Gruppe –O–SO2– in eine der NH-Bindungen ein. Aus diesem Ammoniumsalz kann die
so genannte Amidoschwefelsäure (Sulfaminsäure) durch Umsetzung mit 60%iger Salpe-
tersäure freigesetzt werden, wobei das Anion protoniert wird:

Amidoschwefelsäure existiert also nicht in der diesem Namen entsprechenden Struktur
„H2NSO3H“, sondern nur als tautomeres Zwitterion mit einer kovalenten S–N-Bindung.
Es handelt sich bei dieser Säure demnach nicht um eine Hydroxoverbindung, sondern um
eine NH-acide Substanz.

Mit Salzen anorganischer Säuren reagiert SO3 teils unter Addition an das Anion,

teils unter Verdrängung des Anhydrids:

Selentrioxid und Tellurtrioxid
Selentrioxid wird in der oben beschriebenen Weise aus K2[SeO4] und flüssigem SO3 her-
gestellt. Es bildet farblose, hygroskopische Kristalle (Schmp. 118°C), die aus achtglied-
rigen Ringmolekülen Se4O12 bestehen. In der Gasphase steht dieses Tetramer mit mo-
nomerem SeO3 im Gleichgewicht; oberhalb 160°C tritt allerdings Zersetzung zu Se2O5

und O2 ein. Monomeres SeO3 ist von D3h-Symmetrie (dSeO = 169 pm). Selentrioxid ist ein
noch stärkeres Oxidationsmittel als SO3; es reagiert außerdem wie SO3 als LEWIS-Säure,
manchmal aber auch als LEWIS-Base.

Tellurtrioxid entsteht beim Entwässern von Orthotellursäure bei 300–320°C:

46 R. Steudel, Angew. Chem. 1995, 107, 1433 und zitierte Literatur. M. Torrent-Sucarrat, J. S. Fran-
cisco, J. M. Anglada, J. Am. Chem. Soc. 2012, 134, 20632.

2 NH + SO [NH ][SO NH ] H N SO + [NH ][NO ]3 3 4 3 2 3 3 4 3�

+ HNO3

Te(OH) TeO + O6 3 23 H
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Je nach Reaktionsbedingungen erhält man α-TeO3 oder β-TeO3.47 Während α-TeO3 mit
Wasser teilweise wieder zu Te(OH)6 reagiert, ist β-TeO3 in Wasser, konzentrierter Salz-
säure und konzentrierter Kalilauge unlöslich. TeO3 ist ein starkes Oxidationsmittel, das
sich oberhalb von 400°C zu Te2O5 und O2 zersetzt; alle drei Oxide sind polymer.

12.10.3 Niedere Schwefeloxide48

Das wichtigste dieser Oxide ist das Dischwefeloxid S2O, das zusammen mit SO2 und Spu-
ren von SO3 bei der Verbrennung von elementarem Schwefel in reinem Sauerstoff unter
stark vermindertem Druck entsteht. In reiner Form erhält man es beim Überleiten von
gasförmigem Thionylchlorid über gepulvertes Silbersulfid bei 160°C und 10–50 Pa:

Das Molekül S2O ist wie alle Glieder der Reihe O3 – SO2 – S2O – S3 gewinkelt und hat im
Grundzustand eine dem SO2 entsprechende Struktur:

S2O ist nur in der Gasphase bei Partialdrucken unter 1 hPa einige Tage haltbar. Bei höhe-
ren Drucken und beim Kondensieren mit flüssigem N2 und anschließendem Aufwärmen
auf 25°C disproportioniert S2O zunächst nach

und polymerisiert zusammen mit dem S3 und unter weiterer Disproportionierung in einer
Radikalkettenreaktion nach folgendem Prinzip zu Polyschwefeloxiden SxO (x > 3) und
SO2:

Diese Polyschwefeloxide sind in organischen Lösungsmitteln unlöslich. Sie entsprechen
dem polymeren Schwefel. Bei 100°C zersetzen sie sich endgültig zu SO2 und S8. Ähn-
liche Oxide, aber mit ringförmiger Struktur, erhält man bei der Oxidation von Schwefel-
homocyclen mit Trifluorperessigsäure CF3C(O)OOH:

Diese oben bereits erwähnten homocyclischen Schwefeloxide S6O bis S10O sind gelb bis
orange gefärbt und kristallin; sie zersetzen sich bei 20°C unterschiedlich schnell zu SO2

und elementarem Schwefel.

47 M. A. K. Ahmed, H. Fjellvag, A. Kjekshus, J. Chem. Soc. Dalton Trans. 2000, 4542.
48 R. Steudel, Top. Curr. Chem. 2003, 231, 203. R. Steudel, Y. Steudel, Eur. J. Inorg. Chem. 2004,

3513.

OSCl + Ag S S O + 2 AgCl2 2 2

2 S O SO + S2 2 3

S + CF CO H S O + CF CO H = 6 10n n3 3 3 2 n �
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12.11 Oxo-, Thio- und Halogeno-Säuren
der Chalkogene

12.11.1 Allgemeines

Vom Schwefel ist eine große Zahl von Sauerstoffsäuren bekannt, angefangen bei klei-
nen und hoch reaktiven Molekülen wie HOSOH, HOSSOH und H2SO2 über die Schwef-
lige Säure H2SO3 bis zur Schwefelsäure und den Peroxoschwefelsäuren (Tab. 12.4). Viele
dieser Schwefelsäuren sind von außerordentlicher Bedeutung, und zwar sowohl bei tech-
nischen Prozessen, als auch im geobiologischen Schwefelkreislauf in der Natur und letzt-
lich auch für die Chemie der Atmosphäre und damit für den Umweltschutz (Luftreinhal-
tung, saurer Regen).

Tab. 12.4 Formeln der einfachsten Schwefel-Sauerstoff-Säuren mit den Oxidationsstufen des
Schwefels von ±0 bis +6. Bei den sauerstoffärmeren Säuren sind mehrere Tautomere möglich, die
unterschiedliche Namen tragen.

Ersetzt man in diesen Säuren ein oder mehrere O-Atome durch Schwefel, gelangt man zu
Thiosäuren, z.B. Thioschwefelsäure

und Thioschweflige Säure H2S2O2 (siehe Tab. 12.4). Bei Substitution einer OH-Gruppe in
einer Oxosäure durch ein Halogenatom erhält man eine Halogenosäure:

Die wichtigsten Säuren des Selens und Tellurs sind Selenige Säure H2SeO3, Selensäure
H2SeO4, die polymere Tellursäure H2TeO4 und die monomere Orthotellursäure Te(OH)6.
Verglichen mit den Oxosäuren des Schwefels sind die Se- und Te-Säuren von deutlich ge-
ringerer Bedeutung.

±0 +1 +2 +3 +4 +5 +6

H2SO H2S2O2 H2SO2 H2S2O4 H2SO3 H2S2O6 H2SO4

H2SO5

H2S2O7

H2S2O8
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Nicht alle Chalkogensäuren, von denen Salze oder organische Derivate (Ester) bekannt
sind, lassen sich in reiner Form isolieren. Manche der im Folgenden besprochenen Säu-
ren sind nur in Form ihrer Anionen oder nur in wässriger Lösung bekannt. Dies gilt für
alle Säuren des Schwefels mit Oxidationsstufen kleiner als +6 (zur Frage der Oxidations-
stufen in der Thioschwefelsäure siehe Kapitel 4.6.1). Die Acidität der Chalkogen-Sauer-
stoff-Säuren49 steigt im Allgemeinen mit der Oxidationsstufe des Zentralatoms stark an
(siehe Kap. 5.5.1).

Für die meisten Chalkogensäuren sind Trivialnamen eingeführt, die auch hier verwen-
det werden. Die Salze aller Schwefel-Sauerstoff-Säuren können aber auch als Sulfate be-
zeichnet werden, wenn in Klammern die Oxidationsstufe des oder der S-Atome hinzu-
gefügt wird. Sulfit-Ionen sind daher auch als Sulfat(IV)-Ionen bekannt. Im Allgemeinen
werden aber die Trivialnamen Sulfat, Sulfit, Dithionit, usw. verwendet.

Die in diesem Kapitel verwendeten LEWIS-Formeln basieren auf den Ergebnissen neu-
ester quantenchemischer Rechnungen und experimenteller Ladungsbestimmungen. Da-
nach ist am zentralen S-Atom jeweils ein Elektronenoktett vorhanden, was manchmal
zu einer hohen Formalladung führt;50 eine ausführliche Diskussion hierzu findet sich im
Kap. 2.6.

12.11.2 Schweflige Säure (H2SO3)

SO2 löst sich in Wasser zu einer sauren Lösung mit reduzierenden Eigenschaften (Lös-
lichkeit bei 15°C etwa 45 Vol. SO2 in 1 Vol. H2O). Aus dieser Lösung lässt sich weder
durch Einengen noch durch Abkühlen die Verbindung H2SO3 isolieren.51 Beim Einengen
erhält man SO2 und H2O, beim Abkühlen kristallisiert das Gashydrat SO2·6H2O aus. Dem
Ramanspektrum zufolge enthält die Lösung hauptsächlich physikalisch gelöstes SO2 so-
wie die Ionen [H3O]+, [SO3H]–, [HSO3]– und, bei höheren Konzentrationen, auch das Dis-
ulfit-Ion [S2O5]2–:

Die Anionen haben folgende Strukturen (es ist jeweils nur eine Grenzstruktur darge-
stellt):
Die Schwefelatome dieser Ionen sind pyramidal bzw. tetraedrisch koordiniert. Ionen der
Zusammensetzung [H,S,O3]– liegen in wässriger Lösung in Form zweier Tautomerer vor,
indem das H-Atom einmal am Schwefel (Sulfonat [HSO3]–) und zum anderen an einem
der O-Atome gebunden ist (Hydrogensulfit [HOSO2]– oder [SO3H]–). Diese beiden Tau-
tomere lassen sich durch 17O-NMR-, Raman- und XANES-Spektroskopie52 unterschei-

49 A. H. Otto, R. Steudel, Eur. J. Inorg. Chem. 2000, 617 und 2379.
50 C. Gatti et al., Inorg. Chem. 2012, 51, 8607. S. Grabowski et al., Angew. Chem. 2012, 124, 6880.
51 In der Gasphase wurden H2SO3-Moleküle massenspektrometrisch nachgewiesen, ihre Lebens-

dauer bei 25°C ist jedoch gering, besonders in Gegenwart von H2O, das den exothermen Zerfall
zu SO2 und H2O katalysiert.

52 XANES: X-ray absorption near edge spectroscopy

SO (aq) + 2 H O [H O] + [SO H] p = 1.86 (25°C)2 2 3 3 a
+ � K

2 [SO H] H O + [S O ] = 2 10 L mol (25°C)3 2 2 5 c
� � � �2 3 1K .
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den und quantitativ bestimmen. In wässriger Lösung dominiert bei 25°C das Hydrogen-
sulfit-Ion, jedoch wird mit steigender Temperatur immer mehr Sulfonat gebildet.53 Mit
relativ großen Kationen wie [NH4]+, Rb+ und Cs+ wurden die entsprechenden Sulfonate
M[HSO3] kristallin isoliert. Von beiden Formen des Anions sind auch Organylderivate
bekannt, nämlich Sulfonate (a) und Schwefligsäure-Halbester (b):

Durch Einleiten von SO2 in Natronlauge bis zur Sättigung erhält man eine Hydrogensul-
fitlösung, aus der durch Neutralisation mit weiterem NaOH oder durch Kochen mit
Na2[CO3]-Lösung Natriumsulfit Na2[SO3] hergestellt wird:

Na2[SO3] ist ein technisches Reduktionsmittel, das auch zur Herstellung von Na2[S2O3],
in der Kunstseide-Industrie zum Entschwefeln der Spinnspulen, in der Textilindustrie als
so genanntes Antichlor und in der Fotoindustrie als Oxidationsschutz für Entwickler-
lösungen verwendet wird.

Beim Konzentrieren einer Lösung von „Na[SO3H]“ sowie beim Sättigen einer wässri-
gen Na2[SO3]-Lösung mit SO2 kristallisiert Natriumdisulfit aus, das sich in schwach exo-
thermer Reaktion aus dem Hydrogensulfit bildet:

Daher ist Natriumhydrogensulfit im festen Zustand nicht bekannt. Die relativ lange und
schwache SS-Bindung im Disulfit-Ion führt dazu, dass Na2[S2O5] bereits bei 400°C zu
Na2[SO3] und SO2 zerfällt. Hydrogensulfit wird in der Wirtschaft oft als Bisulfit bezeich-
net und Disulfit oft als Pyrosulfit oder Metabisulfit.

Sulfite, Hydrogensulfite, Sulfonate und Disulfite verhalten sich wegen der oben er-
wähnten Gleichgewichte chemisch sehr ähnlich. Sie werden vor allem in wässriger Lö-
sung leicht zu Sulfat oxidiert, z.B. von Luftsauerstoff, Iod und Fe3+-Ionen. Mit MnO2 ent-
steht Dithionat, mit unedlen Metallen sowie mit NaH und bei kathodischer Reduktion

53 R. Steudel, Y. Steudel, Eur. J. Inorg. Chem. 2009, 1393.
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erhält man Dithionit. Beim Kochen wässriger Sulfitlösungen mit Schwefel wird dieser
nukleophil abgebaut, und es entsteht in einer heterogenen Reaktion schließlich Thio-
sulfat:

Als Derivate der Schwefligen Säure sind die Fluoroschweflige Säure HSO2F, die Chloro-
schweflige Säure HSO2Cl, die Thioschweflige Säure H2S2O2 und die Dithioschweflige
Säure H2S3O aufzufassen. Alle vier Säuren sind jedoch nicht beständig und nur in Form
von Derivaten bekannt, z.B.:

K[SO2F] entsteht in reversibler Reaktion bei der Einwirkung von SO2 auf gepulvertes KF.
Beim Erhitzen zerfällt dieses Salz, das als Fluorierungsmittel verwendet wird, wieder in
seine Komponenten. Analog erhält man Chlorosulfite aus SO2 und entsprechenden Chlo-
riden wie [tBu4N]Cl.54 Trisulfanoxide R2S3O entstehen bei der Kondensation von Thiolen
RSH mit Thionylchlorid (SOCl2) unter Abspaltung von HCl.

12.11.3 Selenige Säure (H2SeO3) und Tellurige Säure
(H2TeO3)

Trotz seiner polymeren Struktur ist SeO2 in Wasser sehr gut löslich. Die Lösung enthält
hauptsächlich die schwache und daher kaum dissoziierte Säure H2SeO3, die man durch
Einengen der Lösung in Form farbloser Kristalle isolieren kann. H2SeO3 zersetzt sich
beim Erwärmen zu SeO2 und H2O. Selenige Säure ist ein mäßig starkes Oxidationsmittel,
das durch N2H4, SO2, H2S oder HI zu rotem Selen reduziert wird:

Durch Umsetzung von Seleniger Säure mit Laugen erhält man Hydrogenselenite
M[HSeO3] bzw. Selenite. Natriumselenit Na2[SeO3] wird Futtermitteln zugesetzt, um das
Selendefizit von landwirtschaftlichen Böden auszugleichen. Dieses Salz sowie Ba[SeO3]
und Zn[SeO3] werden zum Färben von Glas und Keramik verwendet. In konzentrierten
Hydrogenselenitlösungen sind auch Diselenit-Ionen [Se2O5]2– enthalten, die keine SeSe-
Bindung, sondern eine zentrale SeOSe-Brücke aufweisen.

Mittels sehr starker Oxidationsmittel wie F2, O3, [MnO4]– oder H2O2 kann man H2SeO3

bzw. Selenite zu Selensäure H2SeO4 bzw. Selenaten oxidieren.
TeO2 ist dreidimensional vernetzt und daher im Gegensatz zu SO2 und SeO2 in Wasser

fast unlöslich. Bei dem Versuch H2TeO3 durch Hydrolyse von TeCl4 oder durch Ansäuern

54 A. Kumar et al., Z. Anorg. Allg. Chem. 2012, 638, 744.

H SeO + N H Se + N + 3 H O2 3 2 4 2 2
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von Telluritlösungen herzustellen, erhält man kein stabiles H2TeO3, sondern nur Präpa-
rate, die sich spontan zu TeO2 und H2O zersetzen. Tellurite, die auch als Tellurate(IV) be-
zeichnet werden, erhält man durch Auflösen von TeO2 in starken Laugen. Sie enthalten
das pyramidale Ion [TeO3]2–. Auch verschiedene Polytellurite M2[TenO2n+1] sind bekannt,
z.B. liegt in dem Salz K2[Te2O5]·3H2O das Anion [Te2O5]2– vor.

12.11.4 Schwefelsäure (H2SO4)

Schwefelsäure ist die bei weitem wichtigste Schwefelverbindung (Weltjahresproduktion
im Jahr 2000 ca. 167·106 t).55 Sie wird fast ausschließlich nach dem Doppelkontaktver-
fahren hergestellt (Abschnitt 12.10.2) und für die Produktion von Düngemitteln, Kunst-
stoffen, Titandioxid-Pigmenten, Hydrogenfluorid, Farbstoffen und anderen Chemikalien
sowie als Elektrolyt in Akkumulatoren und zum Metallbeizen verwendet.

Wasserfreie Schwefelsäure (100%) ist eine farblose, ölige Flüssigkeit, die bei 10.4°C
erstarrt und bei 290–317°C unter teilweiser Zersetzung zu H2O und SO3 siedet. H2SO4 ist
im festen und flüssigen Zustand durch Wasserstoffbrücken stark vernetzt und daher ziem-
lich viskos. Die Flüssigkeit enthält verschiedene Ionen und Moleküle entsprechend fol-
genden Gleichgewichten:

SO3 löst sich in H2SO4 zu Dischwefelsäure H2S2O7 und höheren Polyschwefelsäuren
H2SnO3n+1 (n = 3, 4), die miteinander im Gleichgewicht stehen:

Diese Gemische sind unter den Namen rauchende Schwefelsäure und Oleum im Handel,
und zwar mit 20% oder 65% „freiem“ SO3 (SO3-Gehalt über die Formel H2SO4 hinaus),
da gerade diese Gemische jeweils ein Schmelzpunktsminimum aufweisen, während an-
dere Zusammensetzungen bei 25°C bereits fest sind. Die Acidität der Polyschwefelsäuren
nach HAMMETT nimmt mit steigender Kettenlänge zu (Kap. 5.5.2). Mit Wasser reagiert
H2SO4 zu verschiedenen Oxonium-Salzen und Hydraten (Tab. 5.2). In wässriger Lösung
ist H2SO4 als starke, zweiprotonige Säure praktisch vollständig in die Ionen [H3O]+ und
[HSO4]– dissoziiert, während die Dissoziationskonstante der zweiten Stufe etwa 10–2 mol
L–1 beträgt. Außer den Sulfaten lassen sich von den meisten elektropositiven Elementen
auch die Hydrogensulfate isolieren. Die genannten Säuren und ihre Anionen haben fol-
gende Strukturen (jeweils mit tetraedrischer Koordination der S-Atome):

55 Winnacker-Küchler, Chemische Technik: Anorganische Grundstoffe, Band 3, 5. Aufl., Wiley-
VCH, Weinheim, 2005.

2 H SO [H SO ] + [HSO ] Ionenprodukt 2.7 10 mol L (25°C)2 4 3 4 4
+ 4 2 2� � � �.

2 H SO [H O] + [HS O ]2 4 3 2 7
+ �

2 [HS O ] [HSO ] + [HS O ]2 7 4 3 10
� � �

2 H SO + 2 SO 2 H S O H SO + H S O2 4 3 2 2 7 2 4 2 3 10
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Salze der Polyschwefelsäuren lassen sich folgendermaßen herstellen:

Tri- und Tetrasulfate wurden strukturell charakterisiert: Beide Anionen bestehen aus
eckenverknüpften SO4-Tetraedern.56 In Wasser werden alle Polysulfate rasch zu [SO4]2–

hydrolysiert. Beim stärkeren Erhitzen der festen Salze zersetzen sie sich zu Sulfat und
SO3.

Konzentrierte Schwefelsäure (98%) ist ein mäßig starkes Oxidationsmittel, das von un-
edlen Metallen, beim Kochen auch durch edlere wie Cu zu SO2 reduziert wird. Diese
Säure wirkt außerdem stark wasserentziehend und verkohlt daher die meisten Kohlenhy-
drate. Wasserfreie Schwefelsäure wird auch als wasserähnliches, aber stark protonierend
wirkendes Lösungsmittel verwendet. H2SO4 löst wegen seiner hohen Dielektrizitätskon-
stanten (bei 25°C: ε = 100) viele Elektrolyte, während Nichtelektrolyte im Allgemeinen
nur dann gut löslich sind, wenn sie durch Protonierung in Ionen überführt werden können.

Fast alle in die Atmosphäre gelangenden Schwefelverbindungen werden dort letztlich
zu H2SO4 oxidiert, das mit den in der Luft vorhandenen Spuren von Ammoniak und NaCl
so genanntes Sulfat-Aerosol bildet. Die farblosen Partikel dieses Aerosols reflektieren in
der oberen Atmosphäre das Sonnenlicht und wirken damit der globalen Erwärmung ent-
gegen. Da vulkanische Gase erhebliche Konzentrationen an H2S und SO2 aufweisen,
kommt es nach größeren Vulkanausbrüchen vorübergehend zu einer merklichen Abküh-
lung auf der Erdoberfläche. Beispielsweise hat der Schichtvulkan Nabro in Eritrea am
13. Juni 2011 ca. 1.3·106 Tonnen SO2 bis in eine Höhe von 9–14 km geschleudert, was in-
nerhalb von Tagen zur Bildung eines entsprechenden Aerosols aus hydratisierter Schwe-
felsäure führte, das sich dann in der Stratosphäre über die Nordhalbkugel ausbreitete.57

56 C. Logemann, T. Klüner, M. S. Wickleder, Z. Anorg. Allg. Chem. 2012, 638, 758 und Angew.
Chem. 2012, 124, 5082.

57 A. E. Bourassa et al., Science 2012, 337, 78.
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12.11.5 Selensäure H2SeO4 und die Tellursäuren
H2TeO4 und Te(OH)6

Selensäure ist der Schwefelsäure sehr ähnlich. H2SeO4 bildet farblose, hygroskopische
Kristalle vom Schmp. 58°C. Diese erhält man durch Oxidation von SeO2 mit H2O2

(30%), Brom oder Chlor in H2O und Entwässern der Lösung bei 160°C/2 hPa. Bei Tem-
peraturen oberhalb 260°C zersetzt sich H2SeO4 zu SeO2, H2O und O2. Die zugehörigen
Salze heißen Selenate, man erhält sie durch Neutralisieren der Säure mit entsprechenden
Carbonaten oder durch Oxidation von Seleniten. Salze mit den Orthoselenat-Anionen
[SeO5]4– und [SeO6]6– entstehen beim Zusammenschmelzen von Selenaten mit ionischen
Oxiden wie Li2O oder Na2O unter O2-Überdruck. Je nach Kation liegt das Anion [SeO5]4–

als trigonale Bipyramide (Li+) oder als quadratische Pyramide (Na+) vor; [SeO6]6– bildet
ein reguläres Oktaeder.

H2SeO4 ist eine ebenso starke Säure wie H2SO4, jedoch ein stärkeres Oxidationsmittel.
Die meisten Selenate und Hydrogenselenate sind mit den entsprechenden Sulfaten und
Hydrogensulfaten isomorph. Auch Fluoro-, Chloro-, Amido- und Peroxoselensäure sind
bekannt. Ebenso existieren Diselenate mit dem Anion [Se2O7]2–. Na2[SeO4] wird Dünge-
mitteln in geringer Konzentration zugesetzt, um den Selenbedarf von Pflanzen und indi-
rekt auch den von Tieren und Menschen zu gewährleisten (siehe Abschnitt 12.1).

Orthotellursäure hat die Formel Te(OH)6 und unterscheidet sich stark von der Selen-
säure und der Schwefelsäure. Man erhält Te(OH)6 in Form farbloser Kristalle durch Oxi-
dation von Te oder TeO2 mit Gemischen starker Oxidationsmittel wie HClO3(aq),
H2O2(30%) oder K[MnO4]/HNO3. Te(OH)6 kristallisiert aus wässriger Lösung beim Ab-
kühlen oder Versetzen mit Ethanol. In diesen Kristallen sind die Te-Atome regulär okta-
edrisch von sechs OH-Gruppen koordiniert (dTeO=191 pm). Ähnlich wasserreiche, okta-
edrische Verbindungen sind von den Nachbarn des Tellurs im Periodensystem bekannt,
wie die folgende Reihe zeigt:

Orthotellursäure Te(OH)6 ist ein mäßig starkes, aber kinetisch langsam wirkendes Oxida-
tionsmittel. In Wasser ist Te(OH)6 eine schwache zweiprotonige Säure (pK1 = 7.70,
pK2 = 11.0), von der Salze entsprechender Zusammensetzung isoliert wurden, z.B.
Li6[TeO6]. Die meisten Tellurate(VI) werden aber durch Festkörperreaktionen hergestellt.
Durch Fällen von wässrigem Te(OH)6 mit Ag+-Ionen erhält man Ag6[TeO6], und beim
Zusammenschmelzen von NaOH mit Te(OH)6 entsteht Na6[TeO6]. Durch Reaktion von
[Et3N][OH] mit Te(OH)6 in Wasser wurde das bisher einzige Tellurat erhalten, das so-
wohl im Kristall als auch in nicht-wässriger Lösung ein tetraedrisches Anion [TeO4]2–

enthält, während die Tellurate(VI) sonst fast immer oktaedrisch koordinierte Te-Atome
aufweisen.

Beim Erhitzen auf 100–200°C geht Te(OH)6 in die polymere Metatellursäure H2TeO4

über, von der sich beispielsweise die Salze Na2[TeO4] und [NH4][HTeO4] ableiten. Diese
Tellurate(VI) enthalten oktaedrisch von O-Atomen koordinierte Telluratome. Durch ge-
meinsame Ecken dieser zu Ketten verbundenen Oktaeder resultiert die Zusammenset-
zung [TeO4]2– der polymeren Anionen. Oberhalb von 220°C geht H2TeO4 unter Wasser-
abspaltung in TeO3 über, aus dem ab 400°C Te2O5 und schließlich TeO2 entstehen. Die

[Sn(OH)6]2– [Sb(OH)6]– Te(OH)6 IO(OH)5

Hydroxostannat Hydroxoantimonat Orthotellursäure Periodsäure
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Säure H2Te2O6 ist eine polymere, gemischtvalente Verbindung mit oktaedrisch koordi-
nierten Te(IV)- und Te(VI)-Atomen.

12.11.6 Peroxoschwefelsäuren (H2SO5, H2S2O8)

Die beiden Peroxosäuren

wurden in wasserfreier, kristalliner Form durch Kondensation von 100%igem H2O2 mit
Chloroschwefelsäure unter starker Kühlung hergestellt, wobei das Molverhältnis über die
Art des Produktes entscheidet:

H2SO5 ist eine hygroskopische, zersetzliche Verbindung, die bei 45°C schmilzt und sich
in kaltem Wasser löst, wobei langsam Hydrolyse zu H2SO4 und H2O2 eintritt. H2S2O8

(Schmp. 65°C) ist ebenfalls äußerst hygroskopisch und wie H2SO5 ein sehr starkes Oxi-
dationsmittel. Beim Lösen von H2S2O8 in Wasser entstehen in stark exothermer Reaktion
primär H2SO4 und H2SO5.

Weitaus wichtiger sind die Salze dieser Säuren. Peroxodisulfate werden durch anodi-
sche Oxidation von Sulfaten hergestellt: 2 [SO4]2– → [S2O8]2– + 2e–. Sie sind vor allem in
Gegenwart geeigneter Katalysatoren wie Ag+-Ionen starke Oxidationsmittel und überfüh-
ren beispielsweise Mn2+-Ionen in [MnO4]– und Cr3+-Ionen in [CrO4]2–. H2S2O8 ist bequem
auch aus seinen Salzen erhältlich. Das Tripelsalz 2K[HSO5]·K[HSO4]·K2[SO4] ist ein
technisches Bleichmittel, das thermisch stabiler, d.h. besser haltbar ist als reines
K[HSO5]. Dieses Tripelsalz (Handelsnamen: Caroat und Oxone) wird in zwei Stufen aus
Oleum und H2O2 und anschließende Neutralisation der Peroxomonoschwefelsäure mit
Kalilauge hergestellt.

12.11.7 Halogenoschwefelsäuren HSnO3nX

Mit den drei wasserfreien Halogenwasserstoffen HF, HCl und HBr reagiert Schwefeltrio-
xid zu den entsprechenden Halogenoschwefelsäuren:

Hydrogeniodid HI wird dagegen von SO3 auch bei tiefen Temperaturen zu I2 und H2O
oxidiert.

HSO Cl + HOOH HSO OOH HSO OOSO H3 3 3 3

+ HSO Cl3

� HCl

� HCl
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HSO3F und HSO3Cl sind farblose, bei 25°C beständige, an der Luft rauchende Flüs-
sigkeiten. HSO3Br, das bei –35°C in flüssigem SO2 hergestellt wird, zersetzt sich dagegen
schon beim Schmelzpunkt (8°C) zu Br2, SO2 und H2SO4. Eine analoge Zersetzung erfährt
HSO3Cl beim Erhitzen.

Fluoro- und Chlorosulfate werden aus Metallhalogeniden durch Reaktion mit SO3 ge-
wonnen:

HSO3F reagiert mit Wasser heftig zu Oxoniumfluorosulfat [H3O][SO3F], dessen Anion
dann langsam hydrolysiert. Die wasserfreie Säure dient als Fluorierungsmittel sowie als
hochacides Lösungsmittel (Schmp. –89°C, Sdp. 163°C; Dielektrizitätskonstante bei 25°:
ca. 120). Das Anion [SO3F]– ist mit dem Perchlorat-Ion isoster und auch etwa gleich groß,
weswegen Fluorosulfate und Perchlorate oft Mischkristalle bilden und ähnliche Löslich-
keiten aufweisen.

Chloroschwefelsäure reagiert mit Wasser explosionsartig. HSO3Cl ist ein wichtiges
Sulfonierungsmittel für organische Verbindungen:

12.11.8 Thioschwefelsäure H2S2O3 und Sulfandisulfonsäuren
H2SnO6

Thioschwefelsäure ist bei 25°C instabil und daher in reiner Form unbekannt. Säuert man
wässrige Thiosulfatlösungen stark an, erhält man zunächst eine klare Lösung, aus der
sich aber allmählich Schwefel abscheidet, da sich die Säure in einer intramolekularen Re-
doxreaktion zersetzt:

Stabil und leicht herzustellen sind die Thiosulfate, die beim Kochen von Sulfitlösungen
mit Schwefel entstehen. Das bekannteste Salz ist das Natriumthiosulfat-5-Wasser
Na2[S2O3]·5H2O, das früher in der Fotografie als Fixiersalz verwendet wurde, da es unbe-
lichtetes AgBr als [Ag(S2O3)2]3– aus der fotografischen Emulsion herauslöst. Heute wird
statt dessen [NH4]2[S2O3] eingesetzt, das durch Auflösen von S8 in wässrigem
[NH4]2[SO3] bei 80–100°C hergestellt wird. Aus diesem Salz lässt sich durch Reaktion mit
H2SO4 in wasserfreiem Methanol bei –80°C das einzige bekannte Hydrogenthiosulfat,
nämlich [NH4][HS2O3] herstellen. Das oben genannte Thiosulfat-Hydrat Na2[S2O3]·5H2O
wird neuerdings in der Solarindustrie als Wärmespeicher verwandt, indem Sonnenwärme
genutzt wird, um das Salz zu schmelzen (Schmp. 48.5°C), während bei Nacht die latente
Wärme (Schmelzenthalpie) wieder abgegeben wird, wenn das Salz kristallisiert.

Die Struktur des Anions im wasserfreien Na2[S2O3] (Symmetrie C3v) entspricht der des
[SO4]2–-Ions:

H S O H O + SO + S (2 2 3 2 2 n n = 6, 7, 8...)
1
n
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Eine charakteristische und auch praktisch wichtige Reaktion des Thiosulfat-Ions ist die
Oxidation durch elementares Iod, wobei quantitativ Tetrathionat entsteht, wovon man in
der Iodometrie Gebrauch macht (Bestimmung einer Menge Iod durch Titration mit ein-
gestellter Thiosulfatlösung):

Als Primärprodukt entsteht durch nukleophilen Angriff des Anions auf das I2-Molekül
das Ion [ISSO3]–, das dann mit weiterem Thiosulfat zu Iodid und Tetrathionat reagiert.
Tetrathionate sind die Salze der Disulfandisulfonsäure HO3S–S–S–SO3H, die wie andere
Sulfandisulfonsäuren (Polythionsäuren) in reiner Form nicht beständig ist. Die Salze
dieser Säuren können aber wie folgt synthetisiert werden:

Alle diese Anionen sind in Form der farblosen Alkali- und Erdalkalimetall-Salze isoliert
worden. Es sind auch Salze hergestellt worden, in denen ein Teil der S-Atome der Sulfan-
kette durch Se- oder Te-Atome ersetzt ist, z.B. [Se(SSO3)2]2– und [Te(SSO3)2]2–. In wäss-
riger Lösung können Gemische von Polythionaten mittels Ionenchromatografie getrennt
und bestimmt werden.

12.11.9 Dithionsäure (H2S2O6)

Dithionsäure ist nur in wässriger Lösung bekannt. Die Salze erhält man durch Oxidation
von Hydrogensulfiten, am besten mit Braunstein (MnO2):

Hierbei handelt es sich um radikalische Einelektronen-Oxidationen, die primär zum Ra-
dikal [HSO3]

• führen, das dann zur Dithionsäure bzw. dem Dithionat-Anion dimerisiert.
Dieses Anion hat die aufgrund der Herstellung zu erwartende symmetrische Struktur mit
tetraedrisch koordinierten Schwefelatomen:

2 [S O ] + I [S O ] + 2 I2 3 2 4 6
2 2� � �

Trithionat ( = 1):n Kondensation von SCl2 3mit [HSO ] -Ionen�

SCl + 2 [HSO ] [S O ] + 2 HCl2 3 3 6
� �2

H O2

Tetrathionat ( = 2):n Oxidation von -Lösung mit I[S O ] (siehe oben),

oder Kondensation von [HSO ] mit S Cl

2 3 2

3 2 2

2�

�

Pentathionat ( = 3):n Kondensation von SCl2 2 3mit [HS O ] -Ionen�

SCl + 2 [HS O ] [S O ] + 2 HCl2 2 3 5 6
� �2

H O2

Hexathionat ( = 4):n Kondensation von S Cl2 2 2 3mit [HS O ] -Ionen�

S Cl + 2 [HS O ] [S O ] + 2 HCl2 2 2 3 6 6
� �2

H O2
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Die Oxidation von Sulfit zu Dithionat durch Eisen- oder Mangan-Ionen spielt sich als un-
erwünschte Nebenreaktion auch bei der nassen Rauchgasentschwefelung nach dem Gips-
Verfahren ab (Abschnitt 12.11.1).

Die freie Säure H2S2O6 entsteht in wässriger Lösung durch Behandeln von Ba[S2O6]
mit Schwefelsäure, da das Nebenprodukt Ba[SO4] unlöslich ist und abfiltriert werden
kann. Dithionsäure ist eine mäßig starke, zweiprotonige Säure, die sich in Lösung bei
Temperaturen von über 50°C durch Disproportionierung zersetzt:

In analoger Weise zerfallen die Dithionate oberhalb 200°C.

12.11.10 Dithionige Säure H2S2O4

Dithionite sind wichtige technische Reduktions- und Bleichmittel. Sie werden industriell
durch Reduktion von Hydrogensulfiten in wässriger Lösung mittels Natriumamalgam,
Formiat, Natriumboranat, Zinkstaub oder durch kathodische Reduktion hergestellt:

Na2[S2O4]·2H2O, das aus der wässrigen Lösung auskristallisiert, lässt sich im Vakuum
oder durch Umkristallisation aus Methanol entwässern. Dieses Salz ist ein wichtiges
technisches Reduktions- und Bleichmittel, das vor allem in der Textil- und Papierindus-
trie verwendet wird (z.B. bei der Herstellung von Küpenfarbstoffen). Führender Herstel-
ler in Deutschland ist die BASF AG. Die Säure H2S2O4 kann man nicht isolieren,58 da sich
Dithionitlösungen schon beim Ansäuern zersetzen:

Das Anion [S2O4]2– weist im wasserfreien Na2[S2O4] als Folge der Wechselwirkung mit
den Kationen eine cis-Konformation (a) und im Dihydrat eine gauche-Konformation auf,
während in Lösungen die energetisch günstigere trans-Konformation der Symmetrie C2h

(b) vorliegt:

In allen strukturell untersuchten kristallinen Dithioniten ist die SS-Bindung extrem lang
(im Na2[S2O4]: 239 pm) und daher leicht zu spalten, was die hohe Reaktionsfähigkeit der
Dithionite erklärt. In Lösungen stellt sich sogar folgendes Gleichgewicht ein:

Die Dissoziationskonstante wurde in H2O bei 25°C zu 1.4·10–6 mol L–1 bestimmt. Eine
1 molare [S2O4]2–-Lösung enthält danach 1.2·10–3 mol L–1 Radikal-Anionen [SO2]

•–, die

58 Y. Drozdova, R. Steudel, R. Hertwig, W. Koch, Th. Steiger, J. Chem. Phys. A 1998, 106, 990.

H S O H SO + SO2 2 6 2 4 2

2 [S O ] + H O 2 [HSO ] + [S O ]2 4 2 3 2 3
2 2� � �

H+

[S O ] 2 [SO ]2 4 2
2� �

.
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durch ihr ESR-Spektrum nachgewiesen wurden. Derartige Lösungen sind daher emp-
findlich gegenüber O2. In polaren organischen Lösungsmitteln wie DMF, DMSO und
MeCN liegt obiges Dissoziationsgleichgewicht sogar auf der rechten Seite! Das Radikal-
Ion [SO2]

•– ist mit dem Molekül ClO2 isoelektronisch und von C2v-Symmetrie.

12.12 Halogenide und Oxidhalogenide
der Chalkogene

12.12.1 Allgemeines

In Tabelle 12.5 sind die wichtigsten Halogenide der Chalkogene zusammengestellt. Ent-
sprechend der Valenzelektronenkonfiguration s2px

2py
1pz

1 bilden alle Chalkogene (E) Ha-
logenide vom Typ EX2. Durch Mehrzentrenbindungen können jedoch auch Tetra- und
Hexahalogenide entstehen. Darüber hinaus sind von allen Chalkogenen auch solche Ha-
logenide bekannt, in denen E–E-Bindungen vorliegen, z.B. S2F10, Se2Br2, TeI.

Tab. 12.5 Die wichtigsten Halogenide der Chalkogene (die gemischten Halogenide wurden nicht
alle aufgeführt). Die eingeklammerten Verbindungen sind nicht in reiner Form isoliert worden, son-
dern nur in Lösung oder in der Gasphase nachgewiesen worden. Die Tellurhalogenide mit Oxidati-
onsstufen kleiner als +2 sind zum Teil polymer.

Aus den in Tabelle 12.5 angegebenen Formeln kann man im Allgemeinen nicht auf die
Strukturen der betreffenden Verbindungen schließen. Analog zusammengesetzte Verbin-

Oxidationsstufe: < +2 +2 +4 +5 +6

Schwefel: S2F2 (SF2) SF4 S2F10 SF6

S2Cl2 SSF2 SCl4 SClF5

S2Br2 SCl2 SBrF5

(S2I2)

SnCl2

Selen: Se2Cl2 (SeCl2) SeF4 SeF6

Se2Br2 (SeBr2) SeCl4 SeClF5

(Se2I2) SeBr4

Tellur: Te3Cl2 (TeCl2) TeF4 TeF6

(Te2Cl2) (TeBr2) TeCl4 TeClF5

Te2Cl (TeI2) TeBr4 TeBrF5

Te2Br TeI4

Te2I

TeI
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dungen können ganz verschiedene Strukturen besitzen. Beispielsweise ist SF4 ein mole-
kulares Gas, das aus Molekülen der Symmetrie C2v besteht. SCl4 ist dagegen eine nur
unterhalb –30°C beständige, salzartige Verbindung [SCl3]+Cl–, und die monoklinen Kris-
talle von TeCl4 bestehen aus Te4Cl16-Einheiten, in denen [TeCl3]+-Kationen über Chlorid-
Anionen miteinander verbrückt sind.

Tabelle 12.5 zeigt weiter, dass vor allem Fluoride und Chloride beständig sind, wäh-
rend Chalkogeniodide nur vereinzelt hergestellt werden konnten. Die Te-reichen niederen
Halogenide Te2X (X = Cl, Br, I) und TeI sind polymer.59 Te2Cl2 und Te2Br2 sind instabil
und wurden nur in Lösung spektroskopisch nachgewiesen. Die meisten dieser Haloge-
nide werden direkt aus den Elementen synthetisiert.

12.12.2 Schwefelhalogenide

Fluoride
Elementarer Schwefel verbrennt im Fluorstrom in stark exothermer Reaktion hauptsäch-
lich zu SF6, das technisch auf diese Weise produziert wird:

Auch durch Fluorierung von SO2 mit F2 kann SF6 gewonnen werden:

Die Triebkraft dieser Reaktion kommt von den sehr starken Bindungen der Moleküle auf
der rechten Seite der Gleichung verglichen mit der schwachen Bindung im elementaren
Fluor. Die mittlere SF-Bindungsenthalpie ist im SF6-Molekül mit 328 kJ mol–1 extrem
groß; für die homolytische Abspaltung des ersten Fluoratoms werden sogar 396 kJ mol–1

benötigt. SF6 ist ein farb- und geruchloses, ungiftiges Gas (Sdp. –64°C), das wegen seiner
kleinen Dielektrizitätskonstanten und vor allem wegen seiner chemischen Reaktions-
trägheit in Hochspannungsanlagen als Isoliergas eingesetzt wird. SF6 wird auch als
Schutzgas in Leichtmetallgießereien verwendet, da es das Entzünden von Magnesium-
schmelzen verhindert. Weiterhin dient es als thermisches Isoliergas in Doppelscheiben-
fenstern. SF6 ist chemisch außerordentlich resistent; es widersteht geschmolzenem KOH
(Schmp. 410°C) und Wasserdampf bei 500°C sowie der Einwirkung von O2 in einer elek-
trischen Entladung! Dieses Verhalten ist überraschend, da die freie Reaktionsenthalpie
ΔG° der Hydrolysereaktion

stark negativ ist, sodass das Gleichgewicht ganz auf der rechten Seite liegt. Die Resistenz
von SF6 insbesondere gegenüber nukleophilen Reaktionspartnern ist auf die sterische
Abschirmung des positiv geladenen S-Atoms durch die negativ geladenen F-Atome so-
wie auf die vollständige Besetzung von deren Valenzorbitalen zurückzuführen, wodurch
sich für LEWIS-Basen keine Angriffsmöglichkeit ergibt. Dadurch sind entsprechende
Reaktionen kinetisch gehemmt (hohe Aktivierungsenthalpie). Demgegenüber wird SF4

59 Z. Xu, in: Handbook of Chalcogen Chemistry, Chapt. 8.1, Royal Society of Chemistry, London,
2006, 457.

1

8 S + 3 F SF = 1220 kJ mol8 2 6 � �H298
�1°

SO + 3 F SF + O2 2 6 2

SF + 4 H O H SO + 6 HF6 2 2 4
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sehr leicht hydrolysiert. SF6-Derivate des Typs RSF5 können aus diesen Gründen nicht
aus SF6 hergestellt werden. Man erhält sie aus SF4 oder SClF5.

Schwefeltetrafluorid SF4 entsteht als farbloses, sehr reaktionsfreudiges Gas auf fol-
gende Weise:

SF4-Moleküle sind von C2v-Symmetrie. Die Geometrie entspricht einer trigonalen Bi-
pyramide mit einem nichtbindenden Elektronenpaar in einer äquatorialen Position.
SF4 sollte daher im 19F-NMR-Spektrum zwei Signale liefern, was bei –98°C auch zutrifft.
Bei 25°C wird jedoch nur ein Signal beobachtet, da ähnlich wie beim PF5 rasche Pseudo-
rotation erfolgt. Die Aktivierungsenergie für diesen Prozess beträgt ungefähr 25 kJ mol–1.

SF4 reagiert mit H2O sofort zu SO2 und HF, wobei SOF2 als Zwischenprodukt auftritt.
Mit salzartigen Fluoriden großer Kationen entstehen Pentafluorosulfate(IV):

Mit starken Fluorid-Ionen-Akzeptoren reagiert SF4 andererseits zu Trifluorsulfonium-
Salzen folgender Art:

O2 oxidiert SF4 in Gegenwart von katalytischen Mengen NO2 zu Thionyltetrafluorid
SOF4, wobei NO2 aus Gründen der Spinerhaltung (Kap. 11.1.1) als Sauerstoffüberträger
dient, das dabei zu NO reduziert und anschließend von O2 wieder zu NO2 oxidiert wird.

SF4 ist ein starkes und selektives Fluorierungsmittel, das spezifisch Carbonyl- und
Thiocarbonylgruppen fluoriert:

Diese wichtige Reaktion wird oft zur Einführung von Fluoratomen in organische Verbin-
dungen verwendet. Auch anorganische Oxide und Sulfide können auf diese Weise in
Fluoride überführt werden:

Andererseits addiert sich SF4 auch an viele Verbindungen, manchmal unter Einschiebung
in bestimmte Bindungen:

SF4 lässt sich leicht zu SF6 fluorieren und mit ClF zu SClF5 fluorochlorieren (oxidative
Addition):

Schwefelchloridpentafluorid ist ein farbloses Gas (Sdp. –21°C), das wesentlich reak-
tionsfähiger als SF6 ist, da die SCl-Bindung schwächer als die SF-Bindungen ist. SClF5

1

8 S + 4 CoF SF + 4 CoF8 3 4 2

130°C

3 SCl + 4 NaF SF + S Cl + 4 NaCl2 4 2 2
75°C

MeCN

CsF + SF Cs[SF ]4 5

SF + BF [SF ][BF ]4 3 3 4

R C=O + SF R CF + SOF2 4 2 2 2

I O + 5 SF 2 IF + 5 SOF2 5 4 5 2

R C N + SF F SF4 2 2R C N

F S O O F SF F S O SF O F5 5 4 5 4 5S + S

SF + ClF SClF4 5

SF + Cl + CsF SClF + CsCl4 2 5

380°C

110°C
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reagiert daher einerseits nach radikalischen Reaktionsmechanismen und wird anderer-
seits viel leichter als SF6 hydrolysiert. Es ist außerdem ein starkes Oxidationsmittel. Beim
Erhitzen auf über 400°C zersetzt sich SClF5 über SF5-Radikale zu SF4 und SF6. Die glei-
che Reaktion läuft bei UV-Bestrahlung ab:

SClF5 kann daher zur Einführung von SF5-Gruppen verwendet werden, wofür folgende
Reaktionen als Beispiele dienen können:

Mit H2 reagiert SClF5 beim Bestrahlen zu dem extrem giftigen Dischwefeldekafluorid:

S2F10 (Sdp. 30°C) enthält eine mit 227 pm relativ lange SS-Bindung. Das Molekül disso-
ziiert daher thermisch in zwei SF5-Radikale und reagiert mit Cl2 bzw. Br2 zu SClF5 bzw.
SBrF5. Bei 150°C zersetzt sich S2F10 zu SF4 und SF6.

Besonders interessant sind die beiden isomeren Schwefelfluoride FSSF und SSF2, die
durch Fluorierung von S8 mittels AgF bzw. durch Reaktion von S2Cl2 mit Kaliumfluoro-
sulfit hergestellt werden:

Difluordisulfan FSSF ist ein farbloses Gas (Sdp. 15°C), das sich in Gegenwart von Alkali-
metallfluoriden zu Thiothionylfluorid SSF2 (Sdp. –11°C) isomerisiert. Dieses Fluorid dis-
proportioniert beim Erwärmen zu S8 und SF4. Beide S2F2-Isomere enthalten sehr kurze SS-
Bindungen mit Kernabständen von 186–189 pm. Sie sind daher folgendermaßen zu formu-
lieren:

Während in beiden Verbindungen die hohe positive Ladung auf den zentralen Schwefel-
atomen die SS-Doppelbindung stabilisiert, ist die SS-Mehrfachbindung im FSSF eine
Folge der (negativen) Hyperkonjugation zwischen den nichtbindenden 3p-Elektronen-
paaren an den beiden S-Atomen und den antibindenden σ*-Orbitalen der nicht-benach-
barten SF-Bindungen. Daher sind die SF-Abstände ungewöhnlich groß. In diesem Fall
liegen also genau wie im analogen FOOF-Molekül (Kap.11.4.3) sogar zwei π-Wechsel-
wirkungen vor.60

Diese beiden Fluoride FSSF und SSF2 waren zusammen mit dem Oxid S2O die histo-
risch ersten Verbindungen, die Mehrfachbindungen zwischen schwereren Nichtmetallen
enthalten und sich dennoch unter Standardbedingungen in reiner Form herstellen lassen.

60 R. Steudel et al., J. Am. Chem. Soc. 1997, 119, 1990.

2 SClF SF + SF + Cl5 4 6 2

SClF + C F F S F F5 2 4 5 2 2C C Cl

2 SClF + O F S O O SF5 2 5 5 2+ Cl
h.�

2 SClF + H F S SF5 2 5 5 + 2 HCl

3

8 S + 2 AgF FSSF + Ag S8 2

125°C

S Cl + 2 KSO F SSF + 2 KCl + 2 SO2 2 2 2 2
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Chloride und Bromide
Elementarer Schwefel reagiert mit Chlor schon bei 25°C unter Spaltung der SS-Bindungen:

Ausgehend von S8 erhält man dabei je nach Molverhältnis der Reaktanden ein Gemisch
von verschiedenen Dichlorsulfanen SnCl2, hauptsächlich aber S2Cl2. Mit überschüssigem
Chlor entsteht in Gegenwart katalytischer Mengen FeCl3 schließlich SCl2, eine dunkel-
rote Flüssigkeit (Sdp. 60°C). SCl2 zersetzt sich bei Raumtemperatur langsam nach:

Handelsübliches „SCl2“ enthält daher immer erhebliche Mengen S2Cl2 und Cl2. Aus die-
sem Gemisch kann reines SCl2 durch Destillation isoliert werden, da die Gleichgewichts-
einstellung vor allem in Gegenwart von etwas PCl3 gehemmt ist.

Dichlordisulfan S2Cl2 ist eine strohgelbe Flüssigkeit von stechendem Geruch
(Sdp. 138°C), die wie alle S-Chloride hydrolyseempfindlich ist. Mit Wasser reagiert es in
komplexer Reaktion zu HCl, H2S, S8, SO2 und Schwefelsauerstoffsäuren. Schwefelrei-
chere Chlorsulfane SnCl2 (n bis 8) sind einerseits durch Kondensationsreaktionen von
SCl2 bzw. S2Cl2 mit entsprechenden Sulfanen zugänglich:

Andererseits führt die vorsichtige Chlorierung von Schwefelhomocyclen wie S6, S7 und
S8 bei niedrigen Temperaturen in einem Lösungsmittel unter Ringöffnung zu den entspre-
chenden Dichlorsulfanen S6–8Cl2. Diese Verbindungen sind gelbe bis orangerote, ölige
Flüssigkeiten.

SCl2 und S2Cl2 sind wichtige industrielle Produkte. SCl2 wird von O2 sowie von SO3 in
SOCl2 und SO2Cl2 überführt. Auch andere Oxidationsmittel liefern SOCl2. Alle Chlor-
sulfane reagieren mit Element-Wasserstoff-Verbindungen unter HCl-Abspaltung und Er-
richtung von Element-Schwefel-Bindungen. Mit HBr entstehen z.B. die entsprechenden
Dibromsulfane:

Schwefeldichlorid besteht aus dreiatomigen gewinkelten Molekülen der Symmetrie C2v.
Das Molekül S2Cl2 weist dagegen eine dem H2O2 analoge Struktur der Symmetrie C2 auf.
Analog kann man für die höheren Dichlorsulfane Strukturen aus spiralig gewundenen
Ketten annehmen. Da diese Verbindungen glasig erstarren, wurden Kristallstrukturanaly-
sen bisher nicht berichtet.

Bei –78°C reagiert SCl2 mit flüssigem Chlor zu farblosen Kristallen von SCl4, das sich
oberhalb –30°C wieder zu SCl2 und Cl2 zersetzt. SCl6 wird nicht gebildet. SCl4 ist ein Tri-
chlorsulfoniumchlorid [SCl3]+Cl–. Andere Salze mit dem trigonal-pyramidalen Kation
[SCl3]+ sind [SCl3][AlCl4] und [SCl3][AsF6]. Auch einige Sulfenylchloride RSCl (R =
Organyl), die aus Disulfanen RSSR und Cl2 zugänglich sind, reagieren mit Chlor zu Tri-
chloriden RSCl3, die z.T. noch bei Raumtemperatur beständig sind. Entsprechende Bro-
mide und Iodide sind nicht bekannt, wohl aber Organylschwefeltrifluoride RSF3.

S S + Cl2 S Cl + Cl S

2 SCl S Cl + Cl2 2 2 2

Cl S2 2 +4Cl + H S H + Cl S Cl Cl S Cln n + 2 HCl

S Cl + 2 HBr S Br + 2 HCln n2 2
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12.12.3 Schwefeloxidhalogenide

Die Thionylhalogenide SOX2 (X = F, Cl, Br) bestehen aus pyramidalen Molekülen und
enthalten Schwefel der Oxidationsstufe +4. Die größte Bedeutung besitzt Thionylchlorid
SOCl2, das industriell durch Oxidation von SCl2 mit SO3 oder SO2Cl2 hergestellt wird. Im
Labor kann man es nach

gewinnen und durch fraktionierte Destillation isolieren. SOCl2 (Sdp. 76°C) ist eine farb-
lose Flüssigkeit, die von H2O rasch zu SO2 und HCl zersetzt wird und die ebenso leicht
mit anderen OH- sowie NH- und SH-Gruppen unter HCl-Eliminierung reagiert. Durch
Halogenaustausch erhält man aus SOCl2 die anderen Thionylhalogenide:

Vom Schwefel der Oxidationsstufe +6 leiten sich die Sulfurylhalogenide SO2X2, die Dis-
ulfurylhalogenide S2O5X2, das Thionyltetrafluorid SOF4 und einige SF6-Derivate ab. Sul-
furylfluorid SO2F2, das Difluorid der Schwefelsäure, entsteht beim trockenen Erhitzen
von Ba[SO3F]2, das seinerseits aus BaCl2 und HSO3F zugänglich ist:

SO2F2 entsteht aber auch aus SO2Cl2 durch Halogenaustausch mittels NaF. Sulfurylchlo-
rid SO2Cl2 ist eine farblose Flüssigkeit, die technisch und im Labor durch Addition von
Cl2 an SO2 hergestellt wird, wobei Aktivkohle als Katalysator dient. SO2Cl2 dient zur Ein-
führung der Substituenten –Cl und –SO2Cl in organische Verbindungen (Sulfochlorie-
rung). Von Wasser werden die Sulfurylhalogenide langsam zu Schwefelsäure und HX
zersetzt. Mit NH3 reagieren sie unter anderem zu Sulfuryldiamid SO2(NH2)2 (Sulfamid).

Ein wichtiges Oxidationsmittel ist das Peroxodisulfurylfluorid S2O6F2, das sich formal
vom S2O5F2 durch Ersatz des Brücken-O-Atoms durch die Peroxogruppe ableitet und das
daher das Fluorid der Peroxodischwefelsäure darstellt. S2O6F2 (Sdp. 67°C) entsteht neben
SO3F2 bei der Reaktion von F2 mit SO3 in Gegenwart von AgF2:

Die Verbindung SO3F2 (Sdp. –31°C) wird als Fluorfluorosulfat bezeichnet, obwohl sie
kein positiv polarisiertes F-Atom enthält. Die Fluorosulfate der übrigen Halogene sind
durch folgende Reaktionen zugänglich:

In diesen Fällen handelt es sich um Derivate mit Cl, Br und I in positiven Oxidations-
stufen (+1 bzw. +3), da die Halogenatome jeweils über ein O-Atom an den Schwefel ge-
bunden sind.

SO + PCl SOCl + POCl2 5 2 3

SO + F O O F O O O O F3 2 2 2 2F S F S S
+ SO3

Cl + S O F 2 Cl(OSO F)2 2 6 2 2

Br + 2 S O F Br(OSO F) + Br(OSO F)2 2 6 2 2 2 3

I + S O F I(OSO F), I (OSO F), I(OSO F)2 2 6 2 2 3 2 2 3
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Durch Fluorierung von SOF2 bei 150°C in Gegenwart von Platin erhält man Thionyl-
tetrafluorid, das in Gegenwart von CsF weiter zu Pentafluoroschwefelhypofluorit fluo-
riert werden kann:

Beide Verbindungen sind farblose Gase. FOSF5 ist sehr reaktionsfreudig und kann in
zahlreiche Derivate überführt werden.

12.12.4 Selen- und Tellurhalogenide61

Die Fluoride des Selens und des Tellurs entsprechen weitgehend denen des Schwefels
(Tab. 12.5). SeF6 und TeF6, die bei der Verbrennung von Se bzw. Te im Fluorstrom ent-
stehen, sind farblose, giftige Gase, die jedoch reaktionsfähiger sind als SF6. Tellurhexa-
fluorid wird bereits durch Wasser in einigen Stunden hydrolysiert. Durch den größeren
Atomradius sind die Zentralatome in diesen Molekülen weniger gut abgeschirmt als der
Schwefel im SF6. Daher ist TeF6 sogar eine schwache LEWIS-Säure. Es reagiert beispiels-
weise mit [Me4N]F bei 0°C zu [Me4N]2[TeF8]62 und mit tertiären Aminen zu Donor-Ak-
zeptor-Komplexen der Formel (R3N)2TeF6, das heißt zu Verbindungen mit achtfach koor-
dinierten Telluratomen.

SeF4, eine farblose Flüssigkeit, entsteht bei der vorsichtigen Fluorierung von Selen mit
einem F2-N2-Gemisch oder mit ClF3. In der organischen Chemie wird SeF4 als Fluorie-
rungsmittel eingesetzt.

Mit Cl2 reagiert Selen bei 25°C zu farblosen bis schwach gelben Kristallen von SeCl4,
die aus kubanartigen Se4Cl16-Molekülen bestehen und die beim Erhitzen sublimieren (bei
etwa 195°C). Die Struktur besteht formal aus vier [SeCl3]-Kationen, die durch vier
Chloridionen miteinander verbrückt sind. Die Koordinationszahlen sind daher 3+3 am
Selen und 3 an den verbrückenden Chloratomen. In der Gasphase ist SeCl4 aber fast voll-
ständig in SeCl2 und Cl2 dissoziiert. SeCl4 ist sowohl ein Donor als auch ein Akzeptor für
Chlorid-Ionen. In wässriger Lösung, in der es auch aus SeO2 und konzentrierter Salzsäure
hergestellt werden kann, reagiert SeCl4 mit [NH4]Cl zu intensiv gelbem Ammoniumhe-
xachloroselenat(IV), das beim Einleiten von HCl in die Lösung auskristallisiert:

Andererseits reagiert SeCl4 mit AlCl3 beim Kochen in SO2Cl2 zu gelben Kristallen von
AlSeCl7, das aus den Ionen [SeCl3]+ und [AlCl4]– besteht, wobei jedoch jedes Se-Atom
außer von drei nächsten Cl-Nachbarn im Abstand von 211 pm noch von drei übernächs-
ten Nachbarn im Abstand von 304 pm umgeben, also verzerrt oktaedrisch koordiniert ist.
Kationen und Anionen sind demnach sowohl ionisch als auch kovalent (über gemeinsame
Cl-Atome) aneinander gebunden.

61 A. Engelbrecht, F. Sladky, Adv. Inorg. Chem. Radiochem. 1981, 24, 189. R. Kniep, A. Rabenau,
Top. Curr. Chem. 1983, 111, 145. Z. Xu, in: Handbook of Chalcogen Chemistry, Chapt. 8.1,
Royal Society of Chemistry, London, 2006. 457.

62 K. O. Christe et al., J. Chem. Soc. Chem. Commun. 1991, 837.

SeO + 4 HCl SeCl [NH ] [SeCl ]2 4 4 2 6

��� H O2 ������4Cl
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Wird SeO2 mit elementarem Selen in konzentrierter Salzsäure komproportioniert, er-
hält man Se2Cl2 als dunkelrote ölige Flüssigkeit, die mit geringen Konzentrationen von
SeCl2 und SenCl2 im Gleichgewicht steht (n = 3, 4):

Die Kristallstruktur von TeCl4 besteht aus [TeCl3]+-Ionen, die in Analogie zum SeCl4 über
brückenbildende Cl–-Ionen zu kubanartigen Te4Cl16-Molekülen verknüpft sind, in denen
jedes Te-Atom verzerrt oktaedrisch von sechs Cl-Atomen umgeben ist. TeCl4

(Schmp. 223°C) wird aus den Elementen synthetisiert. Es ist das einzige in reiner Form
isolierbare nicht-polymere Tellurchlorid. TeCl6 ist unbekannt und TeCl2 existiert nur in
der Gasphase: Wenn TeCl4 oder Gemische aus Te und TeCl4 erhitzt werden, lässt sich
TeCl2 spektroskopisch als gewinkeltes Molekül nachweisen (analoges gilt für TeBr2):

Aus TeCl4 wurden folgende hyperkoordinierte Organotellurverbindungen hergestellt:63

Hexamethyltellur Me6Te ist ein farbloser Feststoff; zu dessen Struktur und Stabilität siehe
Kapitel 2.6. Das analoge Derivat (CF3C6H4)6Te entsteht bei der Kondensation von
4-CF3C6H4Li mit TeCl4; es besteht aus thermisch sehr stabilen Molekülen mit einer okta-
edrischen Koordination des Zentralatoms.64

Die Bildung von Haloselenat(IV)- und Halotellurat(IV)-Anionen wie [SeCl6]2–,
[SeBr6]2–, [TeCl6]2– und [TeBr6]2–, sowie von Kationen wie [SeCl3]+ und [TeCl3]+ ist cha-
rakteristisch für die Tetrahalogenide des Selens2 und des Tellurs.3 Beim Schwefel ist die
Tendenz dazu viel schwächer ausgeprägt. Daneben sind aber auch noch Analogien zu den
Schwefelchloriden vorhanden, z.B. in Form der Oxidhalogenide SeOCl2, RSeOCl,
SeO2F2 und SeO2Cl2.

Die in Tab. 12.5 eingeklammerten, hoch reaktiven Selen- und Tellur-Halogenide kön-
nen in vielen Fällen in Lösung in Form von Addukten mit LEWIS-Basen isoliert werden
und stehen dann für Reaktionen zur Verfügung. Dies gilt z.B. für SeCl2, das mit Tetra-
hydrothiophen ein 1:2-Addukt bildet.65

Bindungsverhältnisse in den Selen- und Tellur-Halogeniden
Die kovalenten Bindungen in SeF6 und TeF6 entsprechen denen im oktaedrischen SF6, da
die Elektronegativitäten der Zentralatome nicht sonderlich differieren. Auf die Bindungs-

63 W. R. McWhinnie, Encycl. Inorg. Chem. 1994, 8, 4117. M. Minoura et al., Angew. Chem. 1996,
108, 2827. L. Ahmed, J. A. Morrison, J. Am. Chem. Soc. 1990, 112, 7411. R. W. Gedridge et al.,
Organometallics 1989, 8, 2817 und 1991, 10, 286.

64 M. Minoura et al., Tetrahedron 1997, 53, 12195.
65 A. Maaninen et al., Inorg. Chem. 1999, 38, 4093.

TeCl TeCl + Cl = 119 kJ mol4 2 2 �H° �1

Te + TeCl 2 TeCl4 2

TeCl + 4 MeLi Me Te + 4 LiCl4 4

Me Te + XeF Me TeF + Xe4 2 4 2

Me TeF + Me Zn Me Te + ZnF4 2 2 6 2

�78°C, Et O2

0°C, Et O2

�30°C
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verhältnisse im SF6 wurde im Kapitel 2.6 bereits ausführlich eingegangen (Abb. 2.39).
Bei genügender Größe des Zentralatoms können noch weitere Atome koordinativ gebun-
den werden, zum Beispiel in [TeF7]–, das eine pentagonale Bipyramide bildet (Symmetrie
D5h), und in [TeF8]2–. In allen diesen Fällen liegen stark polare Mehrzentrenbindungen
vor.

Die Ionen [SeX6]2– und [TeX6]2–, die außer den Bindungselektronen noch ein nichtbin-
dendes Elektronenpaar in der Valenzschale des Zentralatoms aufweisen, sind oktaedrisch
gebaut. Nach der VSEPR-Methode erwartet man für diese Ionen eigentlich eine geringere
Symmetrie als Oh. Am besten ist die Bindung in diesen Ionen so zu interpretieren, dass
sich das nichtbindende Elektronenpaar im kugelförmigen s-Orbital der Valenzschale des
Zentralatoms befindet und dass nur die drei p-Orbitale zur Bindung der Liganden benutzt
werden. Jedes p-Orbital kann durch eine 3-Zentren-4-Elektronen-σ-Bindung zwei trans-
ständige Liganden binden. Da die Achsen der drei p-Orbitale miteinander rechte Winkel
bilden, resultiert die beobachtete oktaedrische Geometrie der Anionen [SeX6]2– und
[TeX6]2–. Hinzu kommt allerdings die Abstoßung der vielen Substituenten, die ebenfalls
eine oktaedrische Koordination begünstigt.

Die Kationen [SeCl3]+ und [TeCl3]+ sind isoelektronisch mit den Chloriden AsCl3 und
SbCl3 und weisen wie diese im isolierten Zustand die Symmetrie C3v auf. Die Verknüp-
fung der [TeCl3]+-Ionen über Cl-Brückenatome im Te4Cl16 kann man ebenfalls mit 3-Zen-
trenbindungen deuten.

12.13 Schwefel-Stickstoff-Verbindungen66

Zwischen Schwefel und Stickstoff sind im Prinzip folgende Bindungen möglich, geord-
net nach steigender Koordinationszahl des Schwefelatoms::

Zwischen manchen dieser Typen gibt es kontinuierliche Übergänge. Daher lassen sich die
Bindungsverhältnisse nicht immer mit einfachen LEWIS-Formeln beschreiben sondern nur
durch eine „Resonanz“ zwischen mehreren Strukturen. Das S-Atom kann dabei die Oxi-
dationsstufen +1 bis +6 annehmen, und zwar mit Koordinationszahlen zwischen 2 und 4.
Das Elektronenoktett am S-Atom ist jeweils gewahrt. Entsprechend obigen Bindungs-
mustern können SN-Verbindungen gesättigt oder ungesättigt sein. Wenn sich einer kova-
lenten Bindung, symbolisiert durch einen Bindungsstrich, noch eine ionische Bindung
überlagert, erkennbar an den Formalladungen, kann man auch von einer „doppelten Bin-
dung“ sprechen. In diesen Fällen sind die Kernabstände besonders kurz und die Kraftkon-
stanten und die Wellenzahlen der Valenzschwingungen besonders hoch. Daher wird in
der Literatur (und auch in diesem Buch) manchmal der Einfachheit halber statt Formel (c)
einfach die Notation mit Doppelbindung (S=N) und statt (b) und (e) die Schreibweise mit

66 T. Chivers (Herausg.), A Guide to Chalcogen-Nitrogen-Chemistry, World Scientific, Singapore,
2004. T. Chivers, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 8, 5378.
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Dreifachbindung (S≡N) verwendet, auch wenn keine zwei bzw. drei kovalente Bindungen
vorliegen.

Viele SN-Verbindungen sind cyclisch oder sogar polycyclisch, aber auch ketten-
förmige Vertreter sind bekannt. Schließlich gibt es neben Neutralmolekülen, die die
Mehrheit darstellen, auch SN-Kationen und -Anionen. Aus der sehr reichhaltigen Che-
mie der Schwefel-Stickstoff-Verbindungen werden hier nur einige repräsentative Bei-
spiele herausgegriffen, da es bisher kaum eine praktische Verwendung für Vertreter dieser
interessanten Substanzklasse gibt.

Grundkörper der binären Schwefel-Stickstoff-Verbindungen ist das Tetraschwefel-
tetranitrid S4N4, das bei einer Vielzahl von Reaktionen zwischen S-Verbindungen und
NH3 entsteht, das man aber am besten durch Einleiten von gasförmigem Ammoniak in
eine CCl4-Lösung von SCl2 oder von S2Cl2, das mit Cl2 gesättigt wurde, herstellt:

Dabei handelt es sich um eine komplizierte Redoxreaktion, bei der ein Produkt mit
Schwefel der Oxidationsstufe +3 entsteht. S4N4 kann aus dem Reaktionsgemisch nach
Waschen mit Wasser durch Extraktion mit Dioxan in Form organge-gelber Kristalle
(Schmp. 178–187°C, Zers.) isoliert werden. Als endotherme Verbindung (ΔfHo = 460 kJ
mol–1) explodiert S4N4 auf Schlag sowie beim starken Erhitzen und beim Verreiben in
einem Mörser.

Abbildung 12.10 zeigt, dass das S4N4-Molekül eine käfigartige Struktur besitzt, in der
die N-Atome ein Quadrat und die S-Atome ein Tetraeder bilden. Alle SN-Kernab-
stände sind gleich groß (162 pm), d.h. es liegen Mehrfachbindungen mit delokalisierten
π-Elektronen vor. Die geschlossene Käfigstruktur kommt durch zwei zusätzliche,
schwache SS-Bindungen zustande, die mit 258 pm sehr viel länger sind als die Ein-
fachbindungen im S8 (205 pm) aber sehr viel kürzer als der VAN DER WAALS-Abstand
(360 pm). Für ein derartiges Molekül lassen sich keine einfachen LEWIS-Strukturen
formulieren.

S4N4 ist sehr reaktionsfreudig und eine Vielzahl von anderen SN-Verbindungen kann,
wie das Schema in Abbildung 12.11 zeigt, aus ihm hergestellt werden. S2N2 entsteht bei
der Thermolyse von S4N4 an einem Silberdraht. Es bildet farblose Kristalle, die aus qua-
dratischen Ringen der Symmetrie D2h bestehen und die mit dem Kation [S4]2+ valenz-iso-
elektronisch sind. Bei der Reduktion von S4N4 mit Zinn(II)-chlorid entsteht farbloses
S4(NH)4, dessen Moleküle eine dem S8-Ring entsprechende kronenförmige Struktur (dSN

= 167 pm) aufweisen.

S Cl + Cl + NH S N , S , NH Cl und andere2 2 2 3 4 4 8 4

S

N

Abb. 12.10 Molekülstruktur von Tetraschwefeltetranitrid S4N4 als Kugel-Stab-Modell und als
raumerfüllendes Modell (Symmetrie D2d). Die S-Atome bilden ein Tetraeder, die N-Atome ein Qua-
drat. Alle acht SN-Bindungen sind Mehrfachbindungen (Kernabstände: 162 pm), die beiden SS-
Bindungen (258 pm) sind dagegen nur Teilbindungen.
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Fluorierung von S4N4 liefert je nach Reagenz kristallines (NSF)4 oder gasförmiges NSF,
das mit AgF2 weiter zu NSF3 fluoriert werden kann. Diese beiden Fluoride enthalten sehr
kurze SN-Bindungen, die den am Anfang dieses Kapitels erwähnten Typen (b) bzw. (e)
entsprechen. Bei 25°C polymerisiert NSF innerhalb einiger Tage zum cyclischen (NSF)3.
Der Ring des (NSF)4 ist nicht planar und enthält alternierend kürzere (dSN = 154 pm) und
längere Bindungen (dSN = 166 pm); die exocyclischen F-Atome sind an die S-Atome ge-
bunden, sodass keine Ähnlichkeit zum S4(NH)4 besteht.

Bei der Chlorierung von S4N4 erhält man primär 1,5-S4N4Cl2 (Spaltung einer SS-Bin-
dung), während mit zusätzlichem Cl2 unter Ringkontraktion gelbe Kristalle von (NSCl)3

entstehen. (NSCl)3 reagiert mit AlCl3 bei 50°C in CH2Cl2 zum Thiazyltetrachloroalumi-
nat [SN][AlCl4], einem gelben Salz, dessen Kation [SN]+ dem Nitrosyl-Ion [NO]+ ent-
spricht. Das planare cyclo-Tetrathiazyl-Kation [S4N4]2+ ist von D4h-Symmetrie und ent-
steht bei der Oxidation von S4N4 mit überschüssigem S2O6F2 oder SbCl5. Dieses Kation
[S4N4]2+ ist ein HÜCKEL-Aromat mit 10 π-Elektronen, davon 6 in bindenden und 4 in an-
tibindenden MOs (dSN = 155 pm). Ein ähnliches planares 10 π-Elektronensystem, das je-
doch von D3h-Symmetrie ist, liegt im cyclo-Trithiazyl-Anion [S3N3]– vor, das bei der Um-
setzung von S4N4 mit ionischen Aziden entsteht, wobei ein großes Kation zur Stabili-
sierung des Anions erforderlich ist.
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Abb. 12.11 Einige Reaktionen von Tetraschwefeltetranitrid S4N4.
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S2N2 polymerisiert bei 0°C innerhalb einiger Tage in einer Festkörperreaktion zu mes-
singfarbenem polymerem Schwefelnitrid (SN)x,67 das in hoher Ausbeute auch aus
(NSCl)3 und Trimethylsilylazid erhalten werden kann. (SN)x bildet faserförmige Kris-
talle, die aus parallel angeordneten, planaren Kettenmolekülen bestehen, und zwar mit
SN-Kernabständen von alternierend 159 und 163 pm:

Offensichtlich liegt ein eindimensional-unendliches, delokalisiertes π-Elektronensystem
vor. Die elektrische Leitfähigkeit ist hochgradig anisotrop und bei 25°C entlang der Fa-
serrichtung ca. 50mal größer als senkrecht dazu. Sie beträgt bei 20°C je nach Reinheit
und Perfektion der Kristalle bis zu 4000 Ω–1 cm–1 und nimmt bei Abkühlen auf 4 K um
den Faktor 1000 zu. (SN)x ist gewissermaßen ein eindimensionales Metall; bei Tempera-
turen unter 0.26 K wird es sogar supraleitend.68

Die gezielte Synthese von SN-Bindungen ist durch Kondensations- und andere Reak-
tionen möglich:

Schwefeldiimide können auch durch SO2-Eliminierung aus N-Sulfinylverbindungen er-
halten werden:

Der Grundkörper der N-Sulfinylverbindungen, das unsubstituierte Thionylimid HNSO,
entsteht bei der Reaktion von NH3 mit SOCl2, wenn man in der Gasphase mit genau stö-
chiometrischen Mengen und unter vermindertem Druck arbeitet:

Reaktionen von Schwefelhalogeniden mit flüssigem Ammoniak sind im Allgemeinen
komplex und führen zu einer Vielzahl von Verbindungen. So entstehen etwa bei der Re-
aktion von S2Cl2 mit NH3 neben S8 die Schwefelimide S7NH, S6(NH)2 und S5(NH)3, die
durch Säulenchromatographie getrennt wurden. Diese Verbindungen enthalten achtglied-
rige Ringe, die sich vom S8-Ring durch Substitution einzelner S-Atome durch Imidogrup-
pen ableiten, wobei jedoch zwischen zwei NH-Gruppen immer mindestens ein S-Atom
verbleibt. Das Endprodukt dieser formalen Substitution ist daher das oben schon er-
wähnte Tetraimid S4(NH)4 (Abb. 12.11).Während es nur ein Heptaschwefelimid S7NH

67 M. M. Labes, P. Love, L. F. Nichols, Chem. Rev. 1979, 79, 1.
68 Für die Entdeckung dieses und anderer elektrisch leitender rein nichtmetallischer Polymere

wurde der Nobelpreis für Chemie des Jahres 2000 an A. J. HEEGER, A. G. MACDIARMID und H. SHI-

RAKAWA verliehen.
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gibt, existieren drei isomere Hexaschwefeldiimide und zwei isomere Pentaschwefeltrii-
mide, je nachdem, welche S-Atome im S8 substituiert werden. Alle diese Isomere wurden
in Form farbloser Kristalle isoliert. S7NH wird jedoch am besten in einer zweistufigen
Synthese aus S8 mit Natriumazid hergestellt:

Bei der im Lösungsmittel HMPA69 ausgeführten nukleophilen Öffnung des S8-Ringes
durch das Azid-Ion entsteht eine Lösung, die das intensiv blau gefärbte, kettenförmige
Anion [SSNSS]– enthält. Bei der anschließenden sauren Hydrolyse der Mischung erhält
man S7NH. Salze mit dem Ion [NS4]– können auf verschiedene Weise hergestellt werden;
dieses planare Anion ist von (E,Z)-Konformation.

Schwefel-Stickstoff-Verbindungen gibt es auch mit Schwefel in der Oxidationsstufe +6.
Einfache Beispiele sind die so genannte Amidoschwefelsäure H3NSO3 (Abschnitt 12.10.2)
und andere Sulfonsäuren von Ammoniak und Hydroxylamin wie Imidodischwefelsäure
HN(SO3H)2 und Hydroxylamin-N,N-dischwefelsäure HON(SO3H)2. Diese Verbindun-
gen entstehen beispielsweise als unerwünschte Produkte bei der nassen Rauchgaswäsche
mit Kalksuspensionen aus den im Rauchgas enthaltenen Oxiden SO2 und NO2, die in der
Waschlösung bei pH = 5 als Sulfit bzw. Nitrit vorliegen:70

In Analogie zu bekannten Schwefel-Sauerstoff-Verbindungen wurden in neuerer Zeit
viele Polyimidoschwefel-Verbindungen synthetisiert, in denen die S–O-Einheiten formal
durch die quasi isoelektronische Gruppe S-NR ersetzt ist, wobei R ein einwertiger orga-
nischer oder anorganischer Rest ist (z.B. -SiMe3). Neben den bereits oben erwähnten
Schwefeldiimiden S(NR)2, die dem SO2 entsprechen, sind insbesondere folgende Verbin-
dungen zu nennen:

Schwefeltriimid S(NR)3 in Analogie zu SO3

Triimidosulfit [S(NR)3]2– in Analogie zu [SO3]2–

Tetraimidosulfat [S(NR)4]2– in Analogie zu [SO4]2–

Die Synthese entsprechender Verbindungen kann durch folgende Reaktionen erfolgen:71

69 HMPA: Hexamethylphosphorsäuretriamid (Me2N)3PO.
70 H. Gutberlet et al., VGB Kraftwerkstechnik 1996, 76, 139.
71 D. Stalke, Chem. Commun. 2012, 48, 9559.
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