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Wiederholung der letzten Vorlesungsstunde: 
 
 
Die Halogene Fluor, Chlor, Brom, Iod und Astat, Eigenschaften der Elemente, 
Gewinnung der Elemente z.B. durch Elektrolyse, Verwendung von Chlor, die 
Halogene als Oxidationsmittel, Halogenwasserstoffverbindungen, Halogen-
sauerstoffverbindungen 
 
 
Thema heute: Die Chalkogene und deren Verbindungen 
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Die Elemente der 6. Hauptgruppe – Chalkogene 
(Erzbildner) 

Sauerstoff, Schwefel, Selen, Tellur, (Polonium) 
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Die Entdeckung der Chalkogene 
 
Sauerstoff, Oxygenium,  
 C. W. Scheele (1772), J. Priestley (1774), A. Lavoisier: Bedeutung für die 

Verbrennung; Säuren enthalten Sauerstoff (griech. Oxys = sauer) 
 
Schwefel, Sulfur, S (indorgerm. Sweban = einschläfern) eines der „Elemente“ 

der Alchimisten 
 
Selen, Se (griech. Selene = Mond) J. J. Berzelius (1817) im 

Bleikammerschlamm 
 
Tellur, Te (griech. Tellus = Erde) Müller von Reichenstein (1782) im Calaverit, 

AuTe2 
 
Polonium, Po (nach Polen) Marie Curie (1898) in der Pechblende (U,Pb)O2 
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Sauerstoff 
 
Vorkommen:  Erdrinde und Atmosphäre 49,5 % (Masse) 
   Luft   23,1 % (Masse) und 20,9 % (Vol.) 
   Wasser   89,0 % 
   Lithosphäre  50,0 % 
 
Zwei elementare Formen: Disauerstoff O2 und Trisauerstoff O3 (Ozon) 
 
Stabile Isotope: 16O (99,76 %), 17O, 18O 
 
Entdeckung:  Scheele (1771/72) 
  Priestley 
 
Sauerstofftheorie der Verbrennung (Lavoisier, 1777): 

Ag2CO3
∆T

2 Ag   +   CO2   +   0.5 O2

HgO
∆T

Hg   +   0.5 O2

2 Hg   +   O2 2 HgO
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Sauerstoff in … 

… Gasflaschen 

… flüssiger Form 
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Zeit in 
109 Jahren Biologische oder geologische Entwicklung 

~ 4 Eobioten nutzen anorganisch gebildete Nährstoffe 

~4 Cyanobakterien, Blaualgen: Beginn der sedimentären Überlieferung 
Photosynthese:  6 CO2 + 6 H2O → C6H12O6 + 6 O2 

2,2 Rotsteinsedimente (Beweis für die Bildung großer Mengen O2). 

2,0 Eukaryoten: O2ist nicht mehr einfaches Abfallprodukt, wird im Stoffwechsel (Atmung) genutzt. 

1,4 Vielzeller erhöhen die O2-Bildung 

0,7 Der O2-Gehalt der Atmosphäre beträgt ca. 2%. Die Bildung von O3 ist möglich. Durch 
wirksamen UV-Schutz wird die Besiedlung der Landmasse möglich. 

0,4 Nachweislich erste Landpflanzen. 

0,35 Der O2-Gehalt der Atmosphäre entspricht dem heutigen Wert. 

Entstehung von Sauerstoff in der Erdatmosphäre 
 
- Zusammensetzung der Erdatmosphäre vor ~ 4·109  Jahren vorwiegend N2, 

CO2 und H2O(g), sehr wenig O2 und kein O3 
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  Venus Erde Mars 

Temparatur oC 

Druck (bar) 

CO2 % 

N2 % 

O2 % 

Ar % 

462 

95 

95-97 

3,5-4,5 

0,03 

0,03 

15 

1 

0,03 

78,09 

20,95 

0,93 

-50 

0,007 

95 

3,0 

0,13 

1,5 

Sauerstoffbildung und Sauerstoffverbrauch in der Erdgeschichte 
 
- O2-Bildung:  Photosynthese 6 CO2 + 6 H2O → C6H12O6 + 6 O2 

 
- O2-Verbrauch:  Oxidation großer Mengen Eisen(II)- und Sulfidionen, gelöst im  

   Wasser nach Verwitterung von Gesteinen 
 

   4 Fe2+ + 12 H2O + O2 → 2 Fe2O3 + 8 H3O+  
   S2- + 2 O2 → SO4

2- 
 

Atmosphäre unseres Planeten (gegenwärtiger Zustand) 
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Luftverflüssigung, Gewinnung von Sauerstoff und Stickstoff 
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Das Ozon O3 

Gewinnung / Darstellung: 
 1. durch stille elektrische Entladung 

 2. photochemisch 
 
   2

3 O2  →  O3  ∆H° = +143 kJ mol-1 
 
Nachweis:  O3 + 2 I- + H2O  → I2 + O2 + 2 OH- 
    I2 –Nachweis durch Iod-Stärkereaktion 
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Ozon der Erdatmosphäre 
 

Chapman – Mechanismus O2 2 O (λ < 240 nm)
O   +   M   +   O2 O3   +   M (M = Stoßpartner)

Bildung:

Spaltung:
O3 O2   +   O (λ < 310 nm)

O3   +   O 2 O2
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Phasendiagramm (Zustandsdiagramm) des Wassers 
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Struktur Eis-1 Struktur Eis-1 (Kalottenmodell) 
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Struktur Wasser Dichte des Wassers 
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handelsübliche Konzentration: 

30% H2O2 („Perhydrol“) 

medizinische Anwendung: 

1 %ige H2O2-Lösungen 

 

Konzentriertes H2O2 explodiert 
durch Katalysator-Kontakt! 
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Wasserstoffperoxid kann sowohl als Oxidationsmittel als auch als Reduktionsmittel wirken:  
 
Es oxidiert  
 

SO2 zu SO −2
4 , NO2

- zu NO3
-, Fe2+ zu Fe3+, I- zu elementarem Iod 

 

oder  Cr3+ zu CrO4
2-  in alkalischer Lösung! 

Beispiel:  2 Cr3+ + 3 H2O2 + 10 OH-    →  2 CrO4
2- + 8 H2O    

 

Reduktionsmittel 

H2O2  O2 + 2 H+ + 2 e- 

 2 MnO4
- + 5 H2O2 + 6 H3O+  →  2 Mn2+ + 5 O2 + 14 H2O 
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Von Wasserstoffperoxid leiten sich durch Ersatz der H-Atome durch andere 
Gruppierungen oder Metalle weitere sog. Peroxoverbindungen ab, z.B. das 
Na2O2 oder das BaO2.  

H3C C
O

OOH

HO P
OH

O O P
OH

OH
OO

Peroxosäuren:

Peressigsäure

Peroxodiphosphorsäure

Peroxohydrate:   Wasch- und Bleichmittel  
Perborax   Na2B4O7 ⋅ x H2O2  x = 3 oder 4 
Percarbamid   (H2N)2C=O ⋅ H2O2  (Carbamid = Harnstoff) 
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Bombardierkäfer in Aktion  
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Oxide 
a) ionische Oxide: Ionengitter: Mn+. O2- (basische Oxide) 
 
 H2O-löslich : MgO, CaO, BaO, Na2O 
 H2O-unlöslich: z.B. CuO mit kovalentem Bindungsanteil,  
 ausserdem CaCO3, CaSO4, MgCO3 etc.  
 
b) kovalente Oxide: 
 
 b1)  ∞ dreidimensionales Gitter (SiO2, BeO, B2O3) 

 

Si

O

O

O Si

O

O

O

O

stark polare kovalente Bindungen

 
 b2) flüchtige Einzelmoleküle: SO2, CO2, Cl2O7, N2O5, H2O 

echte Säureanhydride 
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Die Elemente Schwefel, Selen, Tellur (Polonium) 

Schwefel 
 
Vorkommen: 

 
 Elementare Vorkommen 
 
 Schwefel in Brennstoffen (Kohle, Erdöl, Erdgas) 
 
 Bestandteil des biologischen Materials 
 
 als H2S in Tiefengewässern, H2S als 
 Abbauprodukt von biologischen Stoffen 
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Pyrit, FeS2 Zinnober, HgS 
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Sulfidische Erze 
 

Enthalten Sulfid (S2-)- oder Disulfidionen (S2
2-) 

 
FeS2 Pyrit, Eisenkies 
 
ZnS  Zinkblende 
PbS  Bleiglanz 
CuFeS2 Kupferkies Pyrit, FeS2 

Antimonit, Sb2S3 
Auripigment, As2S3 
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Sulfate 
 
 
 
 
 
 
 

       

CaSO4·2 H2O, Gips 

CaSO4, Anhydrit 

BaSO4, Schwerspat 

Sulfate bei vielen technischen Prozessen als 
Nebenprodukte 
 
 Keine gezielte Herstellung 
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Reaktionen des Schwefels 
 
 
  Metalle              ionische Sulfide (Alkali- und Erdalkalimetalle), z.B. Na2S 
 
 

    kovalente Sulfide (Schwer- und Übergangsmetalle), HgS, 
CuS, NiS 

S8 
 

        H2  H2S; H2Sx       
                       

        O2     SO2   → OH2  H2SO3;  SO3  → OH2   H2SO4 
 

Nichtmetalle bilden    X2   SF4;   SF6;   SCl2 u.a. 
kovalente S-Verbindungen      

        P4  P4S6;   P4S10 
        
        C   CS2 
        
        N2  SN, S4N4 
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Schwefelwasserstoff, H2S 
 

Vorkommen: Abbauprodukt von biologischem Material 
 
Darstellung (Labormethoden): 
 1. Zersetzung von Sulfiden mit Säuren 
 
 2. Hydrolyse von Thioacetamid 
 
 
 
Eigenschaften: 
- Löslichkeit: ca. 2,6 l H2S in 1 l H2O  ca. 0,1 mol/l 
- H2S besitzt stark reduzierende Eigenschaften 
 
 
 
weiterhin werden reduziert: Fe3+, NO3

-, CrO4
2-, MnO4

- etc. 

H3C C
S

NH2

+ H2O H3C C
O

NH2

+ H2S

FeS   +   2 HCl FeCl2   +   H2S

H2S   +   I2   +   2 H2O 2 H3O+   +   2 I-   +   Sx



Vorlesung Allgemeine Chemie, Prof. Dr. Martin Köckerling 370 

H2S ist eine schwache Säure 
 
H2S + H2O    H3O+ + HS-  

S2H

-HSH
C

C C ⋅+  = Ks1  = 9,1·10-8 

 

HS- + H2O     H3O+ + S2-   
-HS

-2SH
C

C  C ⋅+  = Ks2   =1,2·10-15 

 

  S2S1
SH

SOH
2

K  K  
c

c  c

2

-22 ⋅=
⋅+

  cS
2- = 2

OH

158

3
c

12,0102,1101,9

+

⋅⋅⋅⋅ −−
  

2
OH

23-

S
3

 2
c

101,3 c
+

−
⋅

=  
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Löslichkeitsprodukte von Sulfiden 
 
Löslichkeitsprodukte sind Stoffkonstanten, die auf der Basis des Massenwirkungsgesetzes 
angeben wie groß (bzw. klein) die Löslichkeit eines Stoffes ist. 
 
H2S-Gruppe        (NH4)2 S-Gruppe 
KL  HgS   4 ⋅ 10-53       FeS = 10-19 
      CuS   1 ⋅ 10-38     Bi2S3   2 ⋅ 10-72   CoS = 10-23 
      PbS   1 ⋅ 10-29     Sb2S3  4 ⋅ 10-59   MnS = 10-15 
      SnS   1 ⋅ 10-28       ZnS  = 10-23 

      CdS        10-27  
      Fällung in saurer Lösung pH ~ 1 – 2  Fällung in ammoniakalischer Lösung  pH ~ 8 
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Schwefeldioxid, SO2 
 

Darstellung: S  +  O2    SO2   ∆H = -297 kJ/mol 
    
   Abrösten sulfidischer Erze 
   4 FeS2  +  11 O2    2 Fe2O3  +  8 SO2 
 
Gesamtemission SO2 der BRD:  5,2·106 t (1990), 0,56·106 t (2004)  
    
Eigenschaften: 
- Löslichkeit in Wasser 45 l SO2 in 1 l H2O 
 Gleichgewicht: 
 
 
- Schweflige Säure – Dissoziationsgleichgewicht 

 

SO2   +   H2O H2SO3 K < 10-9

SO2   +   2 H2O H3O+   +   HSO3
-

HSO3
-   +   H2O H3O+   +   SO3

2-

pKs = 1.8

pKs = 7.8
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Schweflige Säure, H2SO3 
 

- hypothetische schweflige Säure bildet zwei Reihen von Salzen: 

NaOH   +   SO2 NaHSO3 Hydrogensulfite

NaOH   +   HaHSO3 Na2SO3   +   H2O Sulfite

Schwefeltrioxid, SO3 
 

- Schmelzpunkt: 17 °C  
 Siedepunkt:  45 °C 
 
 
 
- Reaktionen von SO3 
 
  

 

S

O

O O
S

O

OO
S

O

O O
S

O

O O

2+ 2+ 2+

SO3   +   H2O H2SO4 ∆H = -96,6 kJ/mol
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Schwefelverbindungen als Umweltproblem: 
  
 
 
 Alle schwefelhaltigen Emissionen werden zu 

Schwefelsäure 

H2S SO2 SO3 H2SO4
Ox. Ox. H2O

Saurer Regen: Der pH-Wert 
von Seen und Flüssen ist stark 
abhängig vom CaCO3-Gehalt 
der Böden (pH < 3 in 
bestimmten Regionen). 
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Schwefelsäure 
 
- wichtige Grundchemikalie 
- Kontaktverfahren an V2O5-Katalysatoren (Weltproduktion 2005: 140 Mio t) 

 
 
 
 
 
 
 

- Herstellung von Kunstdünger (60 % der H2SO4 zu Ca(H2PO4)2, 
Superphosphat) 

 
Oleum (rauchende Schwefelsäure) 
  
 H2SO4 + SO3     →  H2S2O7   Dischwefelsäure 
    H2S3O10  Trischwefelsäure  usw. 

S   +   O2 SO2

SO2   +   0.5 O2 SO3

SO3   +   H2O H2SO4

∆H = -297 kJ/mol

∆H = -99 kJ/mol

∆H = -130 kJ/mol
in konz. H2SO4 (98 %)
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Eigenschaften: 
- stark exotherme Reaktion mit Wasser 
- dehydratisierend auf biologische Materialien 
- starke Säure 
 
 
 
 
Schwefelsäure als Lösungsmittel: 
Kp  300 °C (Zers.) 
Fp  10,37 °C 
Dichte  1,83 g/cm3 
Ionenprodukt 2,7 ⋅ 10-4 mol2 l-2  
 
bei 25 °C für Eigendissoziation nach: 
(elektrisch leitfähig)  

2 H2SO4 H3SO4
+   +   HSO4

-
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Biologische Bedeutung der Elemente der 6. Hauptgruppe 
  
Sauerstoff 
- Baustein der meisten organischen Verbindungen in biologischen Systemen 

(Fette, Eiweiße, Kohlenhydrate) 
- wichtigstes Stoffwechselprodukt, Atmung und Energiehaushalt der Lebewesen 
- toxisch als Ozon (O3), Hyperoxid (O2

-), Peroxid (O2
2-) und Hydroxylradikal 

(OH·) 
  
Schwefel 
- essentielles Element in Proteinen (Tertiärstruktur S−S–Brücken), beteiligt an 

Vitaminen, Atmungsfermenten, Enzymen, Aminosäuren Cystein und Methionin 
- toxisch ist elementarer Schwefel für Bakterien und Pilze; S8 ist relativ harmlos 

für höhere Lebewesen 
- H2S ist sehr toxisch für Säugetiere, LD50 von H2S ist kleiner als die LD50 der 

Blausäure! 
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Selen 
  
- In kleinen Mengen essentiell für Säugetiere und einige höhere Pflanzen 

 
- Bestandteil der Glutathionperoxidase; schützt gegen H2O2 und freie Radikale; 

schützt vor Schwermetallionen 
 

- hochgradig toxisch für Säugetiere 
 

- selenreiche Böden; Se-Anreicherung durch Pflanzen, Astragalus 
(„Narrenkraut“) 
 

- Se-Mangelkrankheiten: Weißmuskelkrankheit bei Schafen, Keyshan-Krankheit 
(China) 
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