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Als direkt unter Sauerstoff stehendes Element der sechsten Hauptgruppe
ist Schwefel ein Nichtmetall, welches zum Erreichen einer Edelgaskonfigurati-
on zwei zusétzliche Elektronen von Metallen iibernehmen und dadurch zum
zweifach negativ geladenen Anion werden kann. Aber auch in Ringen aus acht
Schwefelatomen hat jedes seine vier Valenzorbitale mit acht Elektronen gefiillt.
In Molekiilen mit elektronegativeren Halogenen oder Sauerstoff kann Schwefel
aber auch bis zu sechs Elektronen spenden. Spétestens angesichts der sechs
kovalenten Bindungen im Schwefelhexafluorid zeigt sich, daf§ Schwefel als Ele-
ment der dritten Periode hinsichtlich seiner Bindungen wesentlich flexibler als
Sauerstoff ist. Erkldren lassen sich seine Reaktionen und Molekiil-Geometrien
nur mit verschiedenartigen Hybridorbitalen, bei deren Bildung auch die bi-
zarren d-Orbitale einbezogen werden, obwohl diese beim Schwefel eigentlich
gar nicht gefiillt sind. Unentbehrlich fiir das Versténdnis auch der wichtigs-
ten Verbindungen des Schwefels ist ebenfalls die Einbeziehung des wichtigen
Phénomens der Mesomerie. Spétestens mit der Schwefelchemie miissen daher
Hybridorbitale und Mesomerie eingefithrt werden, und davon profitiert dann
auch das Verstdndnis der Kohlenstoffchemie.
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1 Generelle Eigenschaften des Schwefels

Die Chemie des Schwefels ist fiir Schiiler frithestens im Rahmen eines Leitungskurses
der 12. oder 13. Klasse verstdndlich. Voraussetzung fiir das Begreifen ist nédmlich das
Wissen um die Bildung von Hybridorbitalen [4]. Mir ist es daher ein Rétsel, wie man
auf die torichte Idee kommen konnte, den Schwefel in den Lehrplan fiir die Mittelstufe
aufzunehmen. Das ist, als wollte man mit aller Gewalt die Schiiler von dem bei intelligenter
padagogischer Darstellung eigentlich hochinteressanten Fach Chemie abschrecken.

Schwefel kommt in der Natur in groen Mengen in unterirdischen Lagern vor und wird aus
diesem mit einem Reinheitsgrad von rund 99,5% nach dem sogenannten Frash-Verfahren
durch Auswaschen mit 170°C heilen Wasser gewonnen [5].

Im Gegensatz zum molekularen Sauerstoff O, ist Sy instabil [2]. Elementarer Schwe-
fel kommt als rhombischer oder monokliner Schwefel vor und bildet kronenférmige Sg-
Ringe[2] mit Winkeln von ungefiahr 105° [5]. Dies spricht fiir eine tetraedrische Anordnung
seiner Valenzelektronen und damit fiir sp®-Hybridorbitale [5].

Unter Normalbedingungen ist die rhombische Form die stabile Form des Schwefels. Er-
warmt man ihn in einem geschlossenen Gefiaf, dann geht er bei 95,5°Callméhlich in mono-
klinen Schwefel iiber. Erhitzt man diesen weiter, dann schmilzt er bei 119°C. Erhitzt man
rhombischen Schwefel schnell, dann schmilzt dieser bei 114°C, ohne zuvor in die monokline
Form zu wechseln. Am Schmelzpunkt ist Schwefel eine hellgelbe, bewegliche Fliissigkeit,
die hauptsichlich aus Sg-Ringen besteht. Wahrscheinlich durch Offnung der Ringe und
Bildung langer Ketten geht sie bei weiterem Erzitzen in eine zdhe, rotbraune Masse iiber,
die ihre grofite Viskositdt bei 160-200°Cerreicht. Danach wird sie bei weiterem Erhitzen
bis zum Siedepunkt bei 444,6°Cvermutlich durch das Zerbrechen in kiirzere Ketten immer
fliissiger. Giefit man etwa 200°Cheiflen Schwefel in kaltes Wasser, dann bildet er eine rot-
braune, gummiartige Masse, die plastischer Schwefel genannt wird. Dabei handelt es sich
um eine unterkiihlte Fliissigkeit, die wohl aus lanen Ketten besteht. Bei Raumtemperatur
bilden sich darin langsam wieder Sg-Ringe. In Schwefeldampf fand man Sg-, Sg-, S4- und
die instabilen Sg-Molekiile. Genau wie Oy ist auch Sy paramagnetisch. [5]

Als rein nichtmetallisches Element der sechsten Hauptgruppe kann Schwefel durch Auf-
nahme zweier Elektronen die Edelgaskonfiguration erreichen. Schwefel ist allerdings deut-
lich weniger elektronegativ als der im Periodensystem direkt {iber ihm stehende Sauerstoff.
In Verbindungen mit elektronegativeren Elementen wie Sauerstoff oder Fluor kann daher
der Schwefel auch seine 6 Valenzelektronen in polarisierte Atombindungen abgeben und
eine positive Partialladung tragen. [5]

Die Elektronenhiille des Schwefelatoms enthélt 16 Elektronen in 3 Schalen. Die erste Scha-
le besteht wie bei Wasserstoff und Helium lediglich aus einem kugelférmigen s-Orbital,
wéhrend die zweite Schale wie beim Sauerstoff neben dem s-Orbital auch drei hantelformi-
ge p-Orbitale besitzt, welche entlang der drei Raumachsen x, y und z ausgerichtet sind. Die
dritte Schale enthélt ebenfalls ein s-Orbital und drei p-Orbitale, wobei das 3s-Orbital mit
einem Elektronenpaar vollstéandig besetzt ist, wihrend von den drei 3p-Orbitalen nur eines
mit einem Elektronenpaar und zwei mit nur jeweils einem Elektron besetzt sind. Dariiber
hinaus bietet die dritte Schale aber auch noch fiinf seltsam geformte d-Orbitale. Letztere
sind zwar im Schwefelatom leer, sie konnen aber bei chemischen Bindungen trotzdem eine
Rolle spielen. Insbesondere kénnen 1-2 d-Orbitale gemeinsam mit s- und p-Orbitalen Hy-
bride bilden, wie das Beispiel des Schwefelhexafluorids SFy in Kapitel 4 auf der nichsten
Seite zeigt. [5]
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2 Sulfide

Den wenig elektronegativen Metallen der ersten beiden Hauptgruppen kann Schwefel zwei
Elektronen vollstandig abnehmen und Sulfide (Schwefelsalze) wie NayS oder MgS mit
rein ionischen Bindungen bilden. In diesen Salzen ordnet man Schwefel die Oxydations-
zahl -2 zu, weil es zwei Elektronen aufnimmt. In Wasser sind sie 16slich, zerfallen also in
ihre Ionen, die von den polaren Wassermolekiilen ummantelt werden. Dabei bilden die
Schwefelionen kurze Ketten (Polysulfide) aus 2 bis 6 Schwefelatomen, die an jedem der
beiden Enden jeweils eine negative Ladung tragen. [5]

Sulfide der restlichen Metalle sind entweder kaum loslich oder sie zersetzen sich unter
Bildung wenig l6slicher Hydroxide. Fin Beispiel dafiir ist:

AlyS3(f) + 6H,0 — 2A1(OH)3(f) + 3H2S(g) [5]

Bei Raumtemperatur zersetzen sich Polysulfide in saueren Losungen hauptséchlich zu
H5S und freien Schwefel.Bei vorsichtigem Behandeln mit mit konzentrierter Salzséure bei
-15°C entstehen jedoch aus Polysulfiden H5.S5, HyS3 und kleinere Mengen langerer Ketten.
Solche Wasserstoffpolysulfide sind unbestzindige gelbe Ole. [5]

3 Schwefelwasserstoff

Bei erhohten Temperaturen reagiert Schwefel mit molekularem Wasseerstoff (Hs) zu dem
farblosen, jedoch unangenehm riechenden und duBerst giftigen Gas (zu Atemlahmung fiih-
rendes Nervengift') Schwefelwasserstoff (H,S). Im Labor bevorzugt man die Herstellung
aus Sulfiden (Salzen wie FeS) durch Einwirkung verdiinnter Sauren. Schwefelwasserstoff-
Molekiile sind dhnlich wie Wassermolekiile gewinkelt, aber wegen der deutlich geringe-
ren Elektronegativitit des Schwefelatoms ldngst nicht so polar und bilden deshalb auch
kaum Wasserstoftbriickenbindungen. Deshalb ist Wasser eine Fliissigkeit, wihrend der
chemisch sehr dhnliche Schwefelwasserstoff ein Gas ist. In Wasser ist Schwefelwasserstoff
méiBig 16slich und reagiert darin sehr schwach sauer (K (H»S) = 1,1 x 1077, Ko(HS®) =
1,0 x 107). [5]

4 Schwefelhalogenverbindungen

In Verbindungen mit Halogenen kann Schwefel die Oxidationszahlen +1 (S,,Cls, S, Brs,
FSSF, SSF,, CISSCl, BrSSBr, ISSI), +2 (SFy, SCly), +4 (SFy, SCly), +5 (S2F10)
oder +6 (SFg) annehmen [2]. Das bedeutet, dal Schwefel in diesen Molekiilen der Oxi-
dationszahl entsprechend 1-6 Valenzelektronen als Bindungselektronen einbringt. Da Jod
mit dem Wert 2 5[5] praktisch exakt die selbe Elektronegativitit wie Schwefel besitzt,
bildet Jod mit Schwefel in 1551 perfekte kovalente Bindungen ohne jede Polarisierung.
Die Elektronegativitaten von Brom (2,8), Chlor (3,0) und Fluor (4,0) liegen deutlich iiber
der von Schwefel, sodafl in Verbindungen mit diesen Elementen die bindenden Elektro-
nenpaare zu den Halogenatomen hin verformt sind und Schwefel mehr oder weniger starke
positive Teilladungen tragt [5].

Im Schwefelhexafluorid SFy bildet ein zentrales Schwefelatom 6 kovalente Bindungen zu
Fluoratomen, welche genau in rechten Winkeln iiber und unter, vor und hinter, sowie
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rechts und links von ihm angeordnet sind. Alle sechs Bindungen sind gleich lang, weil
das Schwefelatom in diesem Molekiil sechs oktaedrisch angeordnete d?sp®-Hybridorbitale
bildet. [5]

5 Schwefelsauerstoffverbindungen

Schwefel bildet mit Sauerstoff das gasférmige, aber aufgrund seiner Polaritéit gut was-
serlosliche Schwefeldioxid SO,, das ebenfalls gasformige Schwefeltrioxid SOs, das feste,
ringférmige Trimer S309 sowie ein kettenférmig asbestartiges Schwefeloxid [2]. Wichtig
ist auch noch das SO2°-Ion [5].

5.1 Schwefeldioxid und schweflige Saure

Schwefeldioxid (SO,) entsteht durch Verbrennung oder durch das Rosten schwefelhaltiger
Erze an der Luft [5], und es kommt natiirlich in Vulkangasen vor [3]. SO, ist ein farbloses,
aber stechend riechendes und hustenreizendes, ziemlich giftiges Gas [5]. Da es auch Bak-
terien und Schimmelpilze abtétet, benutzt man es zur Desinfektion (Ausschwefeln) von
Féssern, Garungshemmung und Konservierung von Lebensmitteln [3]. Auch als Bleich-
mittel wird es verwendet, weil es Farbstoffe zerstort [3]. Bekannt wurde HySO3 auflerdem
als Bestandteil des sauren Regens [3].

Da die beiden Sauerstoffatome aufgrund ihrer deutlich gréeren Elektronegativitiat die
Bindungselektronenpaare in ihre Richtung deformieren, ist das Molekiil polar [5]. Des-
halb ist es in Wasser einigermaflen gut 16slich und verfliissigt sich bei normalem Druck
schon bei —10°C [5]. In Wasser gelostes SO, reagiert mit Wassermolekiilen zu HySOs,
der besonders bei hohen Temperaturen unbesténdigen und daher nicht in reiner Form
isolierbaren schwefeligen Séure [3], die wie Schwefelwasserstoff (Kapitel 3 auf der vorheri-
gen Seite) eine zweibasige, aber ausweislich ihrer Dissoziationskonstanten (K;(H2503) =
1,3 x 1072, K3(HSOY) = 5,6 x 1078) eine wesentlich stirkere Sdure ist [5].

SOs(aq) + H2O = HyS03(aq) (schweflige Saure)
H,50s3(aq) = H® + HSOS (aq) (Hydrogensulfition)
HSOS (aq) = H® + SO3°(aq) (Sulfition) [5]

Als zweibasige bzw. zweiprotonige Séure bildet schwefligen Sdure auch zwei Arten von
Salzen, die normalen Salze (Sulfite) wie Na2SO3 sowie die (noch) sauren Salze (Hydro-
gensulfite) wie NaH SOj3. Schwefeldioxid, der schwefligen Sédure und deren Salzen wird der
Oxydationszustand +4 zugeordnet, weil das Schwefelatom in diesen Molekiilen von seinen
6 Valenzelektronen nur 2 in einem freien Elektronenpaar ganz fiir sich behélt. Die Sulfite
konnen als milde Oxydationsmittel wirken, sind aber wichtiger als milde Reduktionsmit-
tel. Dabei erhoht sich ihre Oxydationsstufe auf +6 und aus den Sulfiten werden Sulfate
(SOi°). 5]

Die Theorie der kovalenten Bindungen erméglicht nicht immer eine Vorhersage der ge-
nauen rdaumlichen Anordnung der Atome eines Molekiils. Deshalb konnte die rdumliche
Struktur von Schwefeldioxid SOy nur experimentell ermittelt werden. Es stellte sich her-
aus, dafl dieses Molekiil dhnlich wie das Wassermolekiil gewinkelt ist und zwei identische
Bindungen zwischen dem zentralen Schwefelatom und den beiden Sauerstoffatomen be-
sitzt. Dieser Befund ist allerdings nicht einfach zu erkldren, wenn man versucht, die 18
Valenzelektronen der 3 beteiligten Atome in einer Lewis-Struktur zu verteilen. [5]
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Abbildung 1: Keine dieser Lewis-Strukturen wird Schwefeldioxid ganz gerecht.

IO
O\®

Wie man in Abbildung 1 sieht, gibt es drei Mdoglichkeiten, die 18 Valenzelektronen des
Molekiils zu verteilen. Dabei treten jeweils an unterschiedlichen Positionen Formalladun-
gen auf und bei zwei der drei denkbaren Strukturformeln sind die Sauerstoffatome unter-
schiedlich an den Schwefel gebunden. Die beiden &ufleren Lewis-Strukturen widersprechen
damit dem experimentellen Befund der Gleichartigkeit beider Bindungen und die mitt-
lere ist unwahrscheinlich, weil das Schwefelatom seine Elektronen nicht so weitgehend
den Sauerstoffatomen {iiberlassen wiirde. Auflerdem betragt der Winkel zwischen beiden
Bindungen ungefihr 120°, was fiir zwei o-Bindungen iiber zwei von drei rechteckig pla-
nar angeordneten sp?-Hybridorbitalen spricht. Das in dieser Konfiguration unveréndert
bleibende 3p-Orbital des Schwefelatoms steht damit fiir Doppelbindungen zur Verfiigung.
Man sieht dies in der Mitte von Abbildung 2. [5]
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Abbildung 2: Schwefeldioxid in der Mesomerie- oder Resananzdarstellung [5]

Schwefeldioxid gehort zu den Problemfillen, bei denen Molekiile durch Lewis-Strukturen
nicht korrekt dargestellt werden konnen. Der Wirklichkeit diirfte eine Mischung aller drei
Lewis-Strukturen am néchsten kommen. Wie in Abbildung 2 dargestellt, zeichnet man
jedoch normalerweise nur die beiden gleichwertigen mesomeren Formen, die gemeinsam
ein sogenanntes Resonanzhybrid symbolisieren. [5]

Dieses darf man sich aber nicht so vorstellen, daf§ das Molekiil abwechselnd die§e beiden
Formen annimmt. Vielmehr stellt man sich Schwefeldioxid als eine konstante Uberlage-
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rung beider mesomeren Formen vor. Deshalb sind beide Schwefel-Sauerstoff-Bindungen
Mischungen zwischen Einfach- und Doppelbindungen und die negative Partialladung ist
auf beide Sauerstoffatome gleichméfig verteilt. Das unterste Bild in Abbildung 2 auf der
vorherigen Seite macht dies anschaulich. [5]

5.2 Schwefeltrioxid

Der weifle Feststoff Schwefeltrioxid (SOs) entsteht als weiler Rauch [3] durch die Reaktion
von Schwefeldioxid mit dem Sauerstoff in der Luft in einer bei normalen Temperaturen
auferst langsamen Reaktion [2, 4]. Sehr viel rascher verlduft sie bei Temperaturen von
400-700°C in Anwesenheit von Katalysatoren wie Platin oder Vanadinpentoxid [2, 4]. An-
dererseits zerféllt SO3 oberhalb 600°C wieder in SOy und O, [3]. SOj ist eine fliichtige
Substanz mit einem Siedepunkt von 44,8°C[5]. Bei Temperaturen unterhalb des Schmelz-
punktes bei etwa 40°C bildet SOz Polymere, sodaf3 ein farbloser Festkorper entstehen kann

[5].
250,(g) + O2(g) — 250s(g) [5]

Das Molekiil ist trigonal planar gebaut und enthalt drei gleichstarke S-O-Doppelbindungen.
Die Winkel zwischen den Bindungen des Schwefelatoms zu den drei Sauerstoffatomen
betragen genau 120°. Diese Molekiilgeometrie ldsst sich mit 3 sp?-Hybridorbitalen er-
kldren, mit welchen das zentrale Schwefelatom o-Bindungen zu den 3 Sauerstoffatomen
bildet. Senkrecht zur Ebene dieser 3 Bindungen stiinde dann das verbliebene p-Orbital des
Schwefeltoms, welches fiir 7-Bindungen zur Verfiigung stiinde. In verschiedenen Chemie-
Diskussionsforen und einem privaten Chemielexikon? fand ich allerdings die Ansicht, da8
nach der Valence-Bond-Theorie dieses letzte p-Orbital (pz) zusammen mit den leeren Ato-
morbitalen dxy und dyz pd?-Hybridorbitale bilden sollen, die fiir auch fiir 7-Bindungen
geeignet seien. Notwendig fiir das Verstidndnis des SOs-Molekiils ist das aber nicht und
einen Einflufl auf das folgende hat es auch nicht. In jedem Fall kann man drei gleich-
wertige Lewis-Strukturen zeichnen, in denen das Schwefelatom jeweils mit einem anderen
Sauerstoffatom die Doppelbindung (7-Bindung) eingeht. Natiirlich miissen wir diese drei
Lewis-Strukturen als mesomere Formen eines Resonanzhybrids auffassen. [5]
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Abbildung 3: Schwefeltrioxid in der Mesomerie- oder Resananzdarstellung [5]

SOj ist auerst reaktionsfreudig und ein starkes Oxydationsmittel. Man kann es als das
Anhydrid der Schwefelsdure betrachten und zu dieser wird es in einer heftigen Reaktion
mit Wasser.

503(9) + HQO e HQSO4

http:/ /www.chempage.de/lexi/schwefeltrioxid.htm



5.3 Schwefelsdaure

Schwefelsdure (H5S04) wird aus elementarem Schwefel iiber SOy und SOj3; hergestellt
[3]. Sie ist eine der wichtigsten Labor- und Industriechemikalien und wird daher sogar
als Maf fiir die Leistungsfihigkeit der chemischen Industrie gesehen [3]. Man setzt sie
in Autobatterien, beim Verchromen sowie in der Mineral- und Elektroindustrie ein und
verarbeitet wird sie zu z.B. zu Diingemitteln, Farbstoffen, Waschmitteln, Sprengstoffen
oder Arzneimitteln [3]. Sie ist eine farblose, 6lige Fliissigkeit, die laut Mortimer bei 10,4°C
gefriert und bei etwa 290°C siedet, wobei sie in SOz und H,O zerféllt [5]. Das Schulbuch
nennt eine unwahrscheinlich hoch und angesichts des Zersetzungsproblems unrealistisch
genau erscheinende Siedetemperatur von 338°C [3]. Bei BASF sollte man es eigentlich
genau wissen und nennt® fiir 96%ige Schwefelsiure einen Schmelzpunkt von -25 bis -
15°C sowie einen Siedepunkt von 300 - 320°C. Jedenfalls ist H>S0,, wie der Name schon
andeutet, eine sehr starke Siure [5]. Selbst der zweite Dissoziationsschritt (HSO7 =
H® + SO3°) hat noch eine Dissoziationskonstante K5 von 1,3 x 1072 [5].

HyS04 — H® + HSOF (aq) Hydrogensulfation
HSOf (aq) = H® + SO;°(aq) Sulfation [5]

Genau wie die schweflige Séure in Kapitel 5.1 auf Seite 3 ist auch die Schwefelsédure eine
zweiprotonige Séure, die zwei Arten von Salzen bildet, die normalen Sulfate wie Natri-
umsulfat (Na250,) sowie die (noch) sauren Hydrogensulfate wie Natriumhydrogensul-
fat (NaHSOy) [5]. Wichtig ist auch die Eigenschaft der Schwefelsiure, eine Reihe von
Hydraten zu bilden [1, 3, 5]. Deswegen wird Schwefelsédure auch als Trocknungsmittel
benutzt und sie kann sogar sdmtliche Hydroxylgruppen und Wasserstoffatome aus Zu-
ckermolekiilen entfernen, sodafl Zucker verkohlen [1, 3, 5].

Anstatt einfach ihre Protonen an umgebende Wassermolekiile abzugeben, bindet ein
Schwefelsduremolekiil zundchst unter enormer Freisetzung von Reaktionswirme bis zu
8 Wassermolekiie (HySOy - 8H,0) [1]. Daher kommt es an den Kontaktflichen augen-
blicklich zu explosionsartigem Verdunsten des Wassers und sehr geféhrlichen Sduresprit-
zern, wenn man Wasser in konzentrierte Schwefelsiaure giet [1, 3]. Einer der bekanntesten
Merkspriiche der Chemie heifit deshalb: , Erst das Wasser, dann die Saure, sonst geschieht
das Ungeheure!* [1] oder ,Niemals Wasser auf die Sdure, sonst geschieht das Ungeheure!*
[3]. In konzentrierter bis wenig verdiinnter Schwefelsédure ,kleben“ die Hydrate wie Mi-
nikristalle so stark zusammen, dass sie insgesamt eine quasikristalline Einheit bilden [1].
Beim weiteren Verdiinnen schieben sich wie beim Losen eines Natriumchlorid-Kristalls
nach und nach so viele Wasserdipole dazwischen, dass die Hydrogenium-Ionen abgelost
werden und ihre ,Saurewirkung® voll entfalten kénnen [1]. Deshalb leitet zwar verdiinnte,
nicht aber konzentrierte Schwefelséure elektrischen Strom [1, 3]. Erst wenn die Hydrat-
bildung abgeschlossen ist, kann die Schwefelsdure so weit verdiinnt werden, dass sie wie
eine richtige Séure unter Bildung freier Oxonium-Ionen SO3° auch Protonen an weitere
Wassermolekiie abgibt [1]. Eine weitere Verdiinnung reduziert dann auch die Leitfahigkeit

[3].

Verdiinnte Schwefelsaure kann nur unedle Metalle und Metalloxide oxidieren:
M g(fest)+H, SO, (fliissig) — M g>® (gelost)+S03° (gelost)+HyO

Cu*® 0% (fest)+HySO4(f1) — Cu?®(gelost)+SOF” (geldst)+HayO

Konzentrierte Schwefelsdure oxydiert auch edle Metalle:

3http://www.basf.de/de/produkte/chemikalien /anorganika/schwefel /schwefelsaeure.htm?id=V00-
allJL6Qnqbsf40k



Cu(fest)+2H2 S0, (fliissig) — CuSO4(fest)+SOy(gasformig)+ H,O

Weil sie elektronegativer (3,5) als das Schwefelatom (2,5) sind und weil jedes von ihnen
2 Elektronen zum Erreichen der Edelgaskonfiguration benétigt, tragt jedes der 4 Sauer-
stoffatom in der Schwefelsdure die Oxidationszahl -2. Die beiden Wasserstoffatome sind
noch weniger elektronegativ (2,1) als Schwefel und miissen ihre Elektronen weitgehend
abgeben. Sie tragen daher die Oxidationszahl +1. Rechnet man die Oxidationszahlen der
vier Sauerstoffatome (4 x —2 = —10) und der beiden Waserstoffatome (2 x +1 = +2)
zusammen, dann kann das Schwefelatom nur die Oxidationszahl 46 besitzen. Ansonsten
wire die Gesamtoxidationszahl der Schwefelsdure nicht ausgeglichen. [5]

Auch fiir die Schwefelséure und das SO3-Ion lassen sich keine eindeutigen Lewis-Struk-
turen zeichnen und die nur fiir die ersten beiden Perioden strikt geltende Oktettregel ist
hier nicht anwendbar. Die Sauerstoffatome sind oktaedrisch um das Schwefelatom herum
angeordnet, sodal man davon ausgehen muf}, daf diese vier Bindungen vom Schwefelatom
mit vier identischen sp*-Hybridorbitalen ausgefithrt werden. Das bedeutet allerdings, daf
dem Schwefelatom kein p-Orbital mehr {ibrig bleibt, um auch noch Doppelbindungen zu
bilden. [5]
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Abbildung 4: Rétselhafte Schwefelsiure

Nun haben aber Messungen ergeben, dafl die Bindungen zu den beiden nicht mit Was-
serstoff abgeséttigten Sauerstoffatomen zu einem betréachtlichen Anteil Doppelbindungs-
charakter zeigen. Abbildung 4 zeigt dies. Ohne ein bis zwei zusétzliche Orbitale ist das
nicht zu erkldren und mit einem einzigen p-Orbital ginge es schon deshalb nicht, weil
die beiden zu bindenden Sauerstoffatome mit dem Schwefelatom nicht in einer Ebene lie-
gen. Tatséchlich sollen hier pr — dm-Bindungen gebildet werden. Das gleiche gilt fiir das
SO3°-Ton. [5]
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