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1.  Vorwort

Polysulfide und im Besonderen Sulfide sind nicht nur sehr wichtige Edukte für die technische Schwefelgewinnung, sondern finden auch vielfältigen Einsatz als Pigmente und werden zudem in einigen Nischenanwendungen der Technik und Medizin benötigt.                                        In dem Experimentalteil dieser Arbeit wurden vor allem die Polysulfide betrachtet, da sie wegen ihrer variablen Kettenlänge besonders interessant sind und chemisch nicht bereits so ausführlich wie Sulfide untersucht wurden.                                                                                                          

Das Erstaunliche an den Polysulfiden ist, dass diese sowohl in der Natur als auch in der Forschung weiter verbreitet sind, als man zunächst annehmen würde.                                                          Was hat die Totenmaske eines Pharaos mit Polysulfiden zu tun?                                                                     Und was hat es mit einer Schwefelleber auf sich?                                                                                               Alle diese Fragen und einiges mehr werden in der Abhandlung beantwortet.    

Anmerkungen:

· Bitte beachten Sie, dass ich mich in den Quellen bzw. Literaturverweisen auf unterschiedliche Ausgaben des Hollemann Wibergs beziehe. Es handelt sich dabei um die Auflagen 101 und 102.
· Beziehe ich mich in dem Text auf Polysulfide, handelt es sich immer um Polysulfid-Anionen (Sn2-) mit variabler Kettenlänge. Ionen des Typs Sn2+ bezeichne ich durchgehend als Polyschwefel-Kationen.
· Zudem soll angemerkt werden, dass alle Abbildungen selbst angefertigt wurden. Molekülabbildungen wurden mit dem Programm ChemSketch erstellt. 

2.  Grundwissen Schwefel-Allotrope

Für das Verständnis des Schwefelkettenabbaus und der Polysulfidbildung ist es wichtig zu wissen, dass Schwefel in verschiedenen Modifikationen vorkommt.

Schwefel ist das Element, welches die größte Anzahl an inter- und intramolekularen allotropen Modifikationen ausbilden kann. So sind bis heute mehr als 30 Schwefel-Allotrope bekannt. 

In der Natur kommt elementarer Schwefel als cyclo-S8-Molekül vor.
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Abbildung 1
Abbildung 1 zeigt die Strukturformel, das „3D Balls and Sticks-“ und das „3D Sticks-Modell“ des kronenförmigen Cyclooctaschwefels. Die Bindungswinkel betragen 108°, die Bindungslänge 206 pm (bzw. 2,06 Å).                                                                                                                                        Cyclooctaschwefel kommt selbst wiederrum in 3 intermolekularen Modifikationen/Allotropen vor, wobei die gelbe (bei Raumtemp. thermodynamisch stabilste)  α-Modifikation (othorhombischer S.) ab 96,6°C zum nahezu farblosen β-Schwefel (monokliner S.) umgewandelt wird. Weiteres Erhitzen des β-Schwefels führt zu erneuten Modifikationsänderungen.

Die Reindarstellung von Schwefelringen (mit n ≠ 8) gelingt über kompliziertere Wege. So kann Cycloheptaschwefel beispielswiese durch die Reaktion von Cyclopentadienyl-Titan-pentasulfid mit Dischwefeldichlorid synthetisiert werden. 
Eine weitere relativ bekannte Schwefelmodifikation ist der orangefarbene Engels-Schwefel (Cyclohexaschwefel), welcher bei der Reaktion von Salzsäure mit Natriumthiosulfat ausfällt.  Bei dieser intramolekularen Modifikation sind die Schwefelatome sesselförmig angeordnet (Abbildung 2). 

6 S2O32- + 12 H+ → S6 + 6 SO2 + 6 H2O   (gemäß Quelle 1) 
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Abbildung 2
Die unterschiedlichen Schwefelallotrope haben verschiedene Schmelz- und Siedepunkte und stehen teilweise miteinander im Gleichgewicht. Die Beschreibung ist daher sehr umfangreich und soll deswegen in einem Schaubild dargestellt werden, welches die Informationen aus dem Hollemann Wiberg (Auflage 101)
, dem englischen Wikipedia-Artikel über Schwefel-Allotrope
  und dem deutschen Wikipediaartikel „Schwefel“ 
 bündelt:

Polymorphie des Schwefels:
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Abbildung 3
3. Polysulfide

3.1 Differenzierung: Polysulfid-Anion und Polyschwefel-Kation

Polyschwefel-Ionen können als Anion oder Kation vorkommen.                                                                                                               Die farbigen Polyschwefel-Kationen werden in folgender Tabelle charakterisiert:

	Summenformel
	Name
	Farbe

	S192+
	Nonadecaschwefel-Dikation
	rot

	S82+
	Octaschwefel-Dikation
	blau

	S42+
	Tetraschwefel-Dikation
	blass gelb


Polyschwefel-Kationen können im Labor auf unterschiedlichen Wegen gewonnen werden:

· Reaktion von Schwefel mit Oleum

Bildung: Oxidation von Schwefel durch SO3 gemäß 2 SO3 + 2e¯→ SO2 + SO42-                                                              (Schwefel dient als Reduktionsmittel/Elektronendonator) 
Die Kationen sind in Oleum instabil und werden mit der Zeit zu SO2 oxidiert. Die Bildung der unterschiedlichen Kationen ist von der SO3-Konzentration des Oleums abhängig:

	Konzentration von SO3 im Oleum
	Überwiegend gebildetes Kation             /Überwiegend gebildete Kationen

	5%
	S192+

	10 -15%
	S192+ und S82+

	45 – 65%
	S82+ und S42+


Untersuchungen belegten, dass als Nebenprodukte der Reaktion 3 Radikalkationen entstehen. Wohlmöglich ist das Pentaschwefelmonokation S5●+ für die Farbe des S82+ verantwortlich, da es bei diesem immer als Verunreinigung mit auftritt. 

(Anmerkung: in der Quelle wird das Radikalkation als S5+ beschrieben. Dies ist wahrscheinlich ein Druckfehler in der Quelle)

Bei dem blauen Reaktionsprodukt handelt es sich anderen Erkenntnissen nach um eine Mischung aus  S82+ 2 HS3O10¯ und S42+ S4O132-.     

· Reaktion von Schwefel mit Peroxidsulfuryldifluorid in Fluoroschwefelsäure oder flüssigem Schwefeldioxid

Bildung: Oxidation von Schwefel durch S2O6F2 gemäß S2O6F2 + 2e¯ → 2 SO3F¯                                                              (Schwefel dient als Reduktionsmittel/Elektronendonator) 
Formal findet man in der Lösung Sn2+ (SO3F¯)2 mit n= 19, 8, 4. Die Kationen sind in der Lösung instabil.

Für die Reaktion lässt sich folgendes Schema aufstellen:
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· Reaktion von Schwefel mit Arsenpentafluorid oder Antimonpentafluorid in flüssigem Fluorwasserstoff oder flüssigem Schwefeldioxid
3 AsF3 + 2 e¯→ AsF3 + 2 AsF6¯ und 5 SbF5 + 2 e¯ → SbF3 + 2 Sb2F11¯                                                                        (Schwefel dient als Reduktionsmittel/Elektronendonator) 
Die nach dieser Methode anfallenden Polyschwefel-Kationen können als stabile Salze wie z.B. S19(AF6)2 isoliert werden.

Räumliche Struktur des S82+-Dikations und des cyclo-S8-Rings: 
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Abbildung 4                                                                                                            
Resonanzstruktur des Dikations mit Bindungslängen und Andeutung der räumlichen Struktur in der Keilschreibweise
: 
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Abbildung 5
Abbildung 5 und im Besonderen Abbildung 4 zeigen, dass sich die Konformation des cyclo-S8-Dikations von der des cyclo-S8 unterscheidet. Es kann dabei eine endo/exo-Isomerie festgestellt werden.
Obwohl Polyschwefel-Kationen im Labor erzeugt und (mit einigem Aufwand) auch isoliert werden können, kommen sie im Gegensatz zu Polysulfid-Anionen nicht natürlich vor.                          Weiterhin ist keine praktische Verwendung der Kationen bekannt, von daher befassen sich die folgenden Kapitel ausschließlich mit den Polysulfid-Anionen.
3.2 Chemische Eigenschaften und Synthese der Polysulfid-Anionen

Polysulfid-Anionen können als Sn2- beschrieben werden, wobei n > 1 ist.                                                  Die Anionen bilden ab einer Kettenlänge von 3 Schwefelatomen gewinkelte Polysulfidketten:

	Struktur
	Name
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	Trisulfid(2-)
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	Tetrasulfid(2-)
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	Pentasulfid(2-)
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	Pentasulfid(2-)
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	Hexasulfid(2-)


Die Abstände zwischen den einzelnen Schwefelatomen (Abstand SS) betragen im Durchschnitt 2,01-2,15 Å, die Winkel (SSS) liegen zwischen 105-115°. (Die Strukturen in der obigen Tabelle dienen zur Veranschaulichung und geben keine exakten Winkel wieder! Im Hollemann Wiberg wird eine ähnliche Darstellung verwendet.)

In einer anderen Quelle wird der SSS-Bindungswinkel im Trisulfid(2-) mit 103° angegeben. Der SS-Abstand (im Trisulfid) beträgt laut der gleichen Quelle 215 pm (= 2,15 Å).
 
Im Gegensatz zur Synthese von Sulfiden aus Schwefelwasserstoff, gelingt die Synthese von Polysulfiden nicht über eine Deprotonierung von Polysulfanen
 (mit Basen), da Polysulfane bereits bei geringsten Spuren von Hydroxid-Ionen katalytisch zersetzt werden. 

Daher gewinnt man Polysulfide entweder 

· durch das Zusammenschmelzen von Schwefel mit einem Alkalimetallsulfid oder 

· durch Lösen von Schwefel in warmen Alkalimetallsulfid-Lösungen.
Wählt man eine Schmelze aus Schwefel und einem Alkalimetallsulfid, so kann das Alkalimetallsulfid auch durch das elementare Alkalimetall ersetzt werden. Bei der Reaktion würde sich in situ das Alkalimetallsulfid bilden.

Beide (oben angeführten) Synthesewege beruhen auf dem sogenannten „Schwefelkettenabbau“, welcher eine SN2-Reaktion ist.

Dabei wird ein Schwefelring zuerst durch ein S2--Ion nucleophil angegriffen, wobei sich der Ring öffnet. Durch nucleophilen Sulfidangriff am β-Schwefel wird Disulfid verdrängt.                                                                                                                                                       Die entstandene Kette kann nun wieder von Sulfid-Ionen (oder sogar von Polysulfid-Ionen) nucleophil angegriffen werden, bis sie vollständig abgebaut wurde, wovon auch der Name „Schwefelkettenabbau“ rührt. 
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Abbildung 6
Die Bildung der Polysulfide folgt also der Gesamtgleichung:

S2- + n S → Sn+12-
· Eine exotischere Möglichkeit bildet das Einleiten von H2S in eine ammoniakalische Schwefelsuspension unter der Bildung von (NH4)2(S4) und (NH4)2(S5).11
· Polysulfide können auch durch das Stehenlassen von Alkalimetallsulfidlösungen an der Luft entstehen.

3.3 Farbigkeit der Polysulfid-Anionen

Polysulfid-Anionen bilden in polaren Lösungsmitteln (wie beispielsweise Propanon) bunte Lösungen. 

Die Entstehung der bunten Lösungen beruht auf der Bildung von Polysulfidradikal-Anionen, welche im Gegensatz zu den zweifach negativ geladenen Polysulfid-Anionen lediglich einfach negativ geladen sind.

Die Tabelle stellt die wichtigsten Polysulfidradikal-Anionen im Gleichgewicht mit den Polysulfid-Anionen dar:

	Farbe
	Radikal-Anion (1-)
	
	Anion (2-)

	gelbgrün
	2 S2●−
	⇌
	S42-

	blau
	2 S3●−
	⇌
	S62-

	rot
	2 S4●−
	⇌
	S82-


(Anmerkung: Alle Quellen lassen den Punkt bei den Radikal-Anionen weg.)

Es existiert weiterhin ein orangerotes S6− und S5−. Die Farbe von S5− ist aber bislang noch unbekannt.

Im Radikal-Anion kann ein Elektron aus einem doppelt (bzw. voll) besetzten Orbital so angeregt werden, dass es aus dem voll besetzten Orbital in ein halb besetztes höher liegendes HOMO wechseln kann. (Es findet somit bei der Absorption kein HOMO – LUMO Übergang statt.) Die für die Anregung benötigte Energie erhält das Elektron durch die Absorption von Photonen aus dem sichtbaren Spektrum. Das Radikal-Anion besitzt also entsprechend die Komplementärfarbe des absorbierten Lichts. 
Weitere Untersuchungen der Radikal-Anionen lieferten auch deren Bindungswinkel und Bindungslängen im Vergleich zur ungeladenen und zweifach geladenen Spezies:

	Teilchen
	S3
	S3−
	S32-

	SSS-Bindungswinkel
	118°
	115°
	108°

	SS-Bindungslänge
	1,9 Å
	2,0 Å
	2,1 Å


Man erkennt sehr gut, dass sich der SSS-Bindungswinkel mit steigender Ladung verkleinert, wohingegen die SS-Bindungslänge mit steigender Ladung zunimmt. Man geht davon aus, dass S4− ähnlich S42- eine Kette und S6- einen Ring bildet.

3.4 Lapislazuli

Im folgenden Abschnitt soll die Farbigkeit der Polysulfide an einem Beispiel gezeigt werden. 

Beim Lapislazuli handelt es sich definitionstechnisch um ein Gestein (sic!), welches hauptsächlich aus einem Gemenge der Minerale Lasurit, Pyrit und Calcit (CaCO3) besteht. Des Weiteren sind auch die Silikate Sodalith [Na8Cl2(AlSiO4)6] und Diopsid [CaMgSi2O6] enthalten. Je nach Probe können in Spuren natürlich auch weitere Minerale enthalten sein.    

Der Name Lapislazuli leitet sich von dem lateinischen „lapis“ für „Stein“ und „lazulum“ für „blau“ ab, was somit treffenderweise „blauer Stein“ bedeutet. Der Name Ultramarin geht auf die Herkunft des Steins zurück, da er aus einem Land „jenseits des Meeres“ stammte. 

Oftmals wird Lasurit synonym zu Lapislazuli verwendet. Dies ist im engeren Sinne aber inkorrekt, da Lapislazuli (wie bereits oben angemerkt) noch weitere Minerale enthält.

Zu den mineralischen Eigenschaften sollte die Mohshärte von 5,5 und die Dichte von etwa 2,3 bis 2,4 g/cm3 genannt werden. Das Gestein kann in Salzsäure aufgelöst werden.

Die blaue Farbe des (Lapislazuli-) Gesteins wird durch Lasurit  verursacht, welcher in Bereich von 25-40% im Lapislazuli vorkommt. Silber oder golden schimmernde Stellen werden durch die Einschlüsse von Pyrit (FeS2) gebildet.

Lasurit, welcher dem Lapislazuli seine Farbe gibt, kann näherungsweise mit der Formel (Na,Ca)8[S2|(AlSiO4)6] 
 oder laut „Professor Blume“ mit Na4[Al3Si3O12]S3 
 beschrieben werden.
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Abbildung 7
Abbildung 6 zeigt einen Lapislazuli (Abbauort: Afghanistan), welcher in einer Trommel glattgeschliffen wurde. Durch den Vorgang „kommt die Farbe mehr heraus“ und man erkennt das satte Dunkelblau, wobei beim näheren Betrachten (vor allem auf der Oberseite des Steins) verschiedene Blaunuancen ersichtlich sind. Zudem erkennt man auch sehr gut die Pyriteinschlüsse, welche sich horizontal/waagerecht wie eine Ader durch das Gestein ziehen.

Zum Vergleich sieht man in Abbildung 7 ein ungeschliffenes Lapislazuli-Bruchstück. Bei diesem wirkt die Farbe deutlich heller:
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Abbildung 8
Mahlt man Lapislazuli, so erhält man das Pigment Ultramarin. In Abbildung 8 sind Schleifrückstände von Lapislazuli zu sehen. Es handelt sich dabei um Lapislazuli-Pulver, welches aber noch Reste vom Schleifmittel (Siliciumcarbid) enthält:
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Abbildung 9
Aber wie kommt nun die Farbe des Lapislazuli zustande?

Im Lapislazuli findet man ein „Lasuritgitter“. Dieses bildet sich aus abgestumpften Oktaedern, welche wiederum aus (Aluminiumsilicat) [(Al,Si)O4]-Tetraedern bestehen.                                                                                                  In den Gitterhohlräumen befinden sich nun die Trisulfid-Radikalanionen:


[image: image20.wmf]S

-

S

S


Abbildung 10
 Abbildung 10 stellt den Sachverhalt sinngemäß in 2D dar.

Ein Elektron aus einem tiefer liegenden Orbital im Trisulfid-Radikalanion kann nun (wie bereits oben erklärt) durch Photonen aus dem mittleren Bereich des sichtbaren Spektrums angeregt werden. Das Besondere ist, dass das Trisulfid-Radikalanion durch die Hohlräume so „eingekapselt“ ist, dass es nicht mit anderen Stoffen reagieren kann
.

Wird jedoch das Gitter zerstört (z.B. durch Säuren), so dimerisiert das Radikal-Anion S3●− zu dem Polysulfid-Anion S62-:
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Abbildung 11
Anmerkung: Im Hollemann Wiberg unterscheidet sich die Darstellung des Hexasulfides von der Darstellung bei „Prof. Blume“. Ich habe mich hier auf die im Hollemann Wiberg vorgeschlagene Struktur beschränkt.

Hexasulfid(2-) oder Trisulfid(1-) können beispielsweise mit Säure zu Schwefelwasserstoff und Schwefel reagieren:


[image: image22.wmf]S

S

S

-

S

-

S

-

S

S

S

S

2

+

H

+

2

S

H

2

+

5 S


Abbildung 12
 Auch in Wasser sind die Polysulfide nicht stabil und zerfallen
:
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Abbildung 13
Sucht man weiter in der Chalkogen-Reihe, so wird man auf das Sauerstoff-Analogon stoßen, welches das Ozonoid-Anion (O3•−) ist. Es ist isoelektrisch zum Trisulfid-Radikal-Anion (, besitzt also die gleiche Anzahl an Valenzelektronen) und ist außerdem auch bunt. Beide Radikal-Anionen sind zudem paramagnetisch. 22
Abbildung 13: (von links nach rechts) ungeschliffener Lapislazuli, in einer Trommel glattgeschliffener Lapislazuli, Lapislazulipulver (enthält noch das Schleifmittel Siliciumcarbid)
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Abbildung 14
3.5 Polysulfane

Polysulfane sind Verbindungen, welche sich als H2Sn (n>1) beschreiben lassen.

Es konnten bisher Polysulfane mit 2<n>6 rein synthetisiert werden. Bei diesen Stoffen handelt es sich um Flüssigkeiten, welche mit zunehmender Kettenlänge viskoser werden.

Polyschwefelwasserstoffe sind thermodynamisch instabil (metastabil) und können leicht in Schwefelwasserstoff und Schwefel zerfallen, wobei der Zerfall u.a. basenkatalysiert ist:
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Polysulfane können nicht durch das Hinzufügen von Säure zu Polysulfiden hergestellt werden, da die Hydrolyse der Polysulfide zur OH—Bildung führt, wobei entstandene Polysulfane sofort zersetzt:
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Stattdessen müssen die Polysulfide langsam zur Säure hinzugefügt werden. Dies verhindert größtenteils die OH—Bildung, da das Milieu von Grund aus sauer ist. 

3.6 Weitere Vorkommen
Hier kann noch kurz angemerkt werden, dass Polysulfide nicht nur wichtige Pigmente sind, sondern beispielsweise auch in der Medizin in Form der sogenannten Schwefelleber eingesetzt wurden. 

Schwefelleber erhält man durch das Zusammenschmelzen von Kaliumcarbonat mit Schwefel. Das Produkt der Reaktion ist größtenteils ein Gemisch aus unterschiedlichen Kaliumpolysulfiden und Kaliumsulfid.

Zudem findet man Polysulfide auch in der Natrium-Schwefel-Batterie.
4.  Sulfide

1.1 Chemische Eigenschaften und Synthese der Sulfide

Bei Sulfiden handelt es sich um die Salze der sehr schwachen Schwefelwasserstoffsäure. Es sind dementsprechend Chalkogenide. 

Substituiert man (formal) ein Wasserstoff-Atom von H2S mit einem (Alkali)Metall M, so erhält man M+HS−, ein Hydrogensulfid.  Eine (formale) Zweitsubstitution des verbliebenen Wasserstoff-Atoms führt zur Bildung von Sulfid M2+ S2-. 

Alkalimetallsulfide sind sehr gut wasserlöslich und hydrolysieren (je nach pH) entsprechend den Gleichungen:

S2- + H2O → HS− + OH−
HS− + H2O → H2S + OH−
Da bei der Hydrolyse OH− gebildet wird, sind Alkalimetallsulfidlösungen basisch. Zudem haben sie wegen der Schwefelwasserstoffbildung einen charakteristischen Geruch (nach faulen Eiern).

Schwermetallsulfide sind in der Regel schwerlöslich und farbig (mehr dazu in 4.2). Im Gegensatz dazu sind Alkali- und Erdalkalimetallsulfide farblos.

Da viele Sulfide als Erze in Natur vorkommen (z.B. Pyrit, FeS2), können diese dort direkt abgebaut werden.
 Die entsprechenden Erze werden für die Gewinnung von Schwefelsäure und dem Metall selbst genutzt.                                                                                                                                                                          Das Rösten des Metallsulfids liefert Schwefeldioxid, welches an Katalysatoren zu Schwefeltrioxid weiteroxidiert wird. Mit Wasser bildet sich Schwefelsäure.

Im Labor können Alkalihydroxide (in Lösung) mit Schwefelwasserstoff umgesetzt werden, um Sulfide zu gewinnen.

In der Industrie gewinnt man Sulfide durch die Reduktion von Sulfaten bei 700 bis 1000°C:

SO42- + 4 C → S2- + 4 CO

Bei der Reaktion von NH3 und H2S  [n(NH3)/n(H2S) : 2/1] in Lösung erhält man Hydrogensulfid und kein Sulfid (sic!).
 

1.2 Farbigkeit von unterschiedlichen Metallsulfiden
Sulfide der Übergangsmetalle besitzen (im Gegensatz zu Alkalimetallsulfiden) kovalente Bindungen.

Viele Schwermetalle fallen beim Einleiten von Schwefelwasserstoff in eine Metallionenlösung aus:

	Sulfid
	Farbe 

	Sb2S3
	orange

	CdS
	gelb

	As2S3
	gelb

	SnS
	braun

	Bi2S3
	dunkelbraun

	HgS
	schwarz *

	PbS
	schwarz

	CuS
	schwarz


* HgS kann tatsächlich als Metazinnober vorkommen, welcher schwarz ist! Normaler Zinnober ist rot.

Andere Sulfide (Ammoniumsulfidgruppe) fallen nur in ammoniakalischer Sulfidlösung aus. Dazu gehört, z.B. (schwarzes) Cobaltsulfid oder (fleischfarbenes) Mangansulfid.

Anstatt Schwefelwasserstoff einzuleiten, kann als Reagenz Thioacetamid verwendet werden. Es hydrolysiert in Wasser zu Schwefelwasserstoff. Fehler! Textmarke nicht definiert.
Aber warum sind Schwermetallsulfide nun farbig?

Dies soll am Beispiel von Cadmiumsulfid verdeutlicht werden.
Die gelbe Farbe von Cadmiumsulfid wird durch zwei Prinzipien verursacht. Dies ist zum einen durch 

· Bandlücken (band gaps)

und zum anderen (was weniger bekannt ist) durch
· Charge Transfer-Komplexe im CdS
zu erklären.

Zuerst sollen die Bandlücken erläutert werden:

Da das Thema sehr umfangreich ist, werden hier nur die Grundzüge erläutert.

Bandlücken kommen im Bändermodell vor. So ist eine Bandlücke (auch „verbotene Zone“) genannt, die Lücke zwischen dem Leitungsband und dem Valenzband:
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Abbildung 15
 Ein Grundsatz des Bändermodells ist, dass sich Elektronen in Feststoffen (aggregierte Teilchen) anders als in einzelnen Atomen verhalten.

In einzelnen Atomen können Elektronen durch Energiezufuhr (Licht etc.) dazu angeregt werden, in ein höheres Energieniveau zu wechseln. Bei Feststoffen interagieren die einzelnen Energieniveaus miteinander.

Beim Zusammenspiel vieler Atome überlappen untere Energieniveaus mit anderen unteren Energieniveaus, genauso wie höhere Energieniveaus mit anderen höheren Energieniveaus überlappen.

Die zusammengefassten Energieniveaus werden nun im Bändermodell als Bänder bezeichnet.

Um nun Elektronen anzuregen das Valenzband zu verlassen und ins Leitungsband überzutreten, ist eine gewisse Energie notwendig. 

Stoffe deren Elektronen nun durch sehr hohe Energiebeträge angeregt werden können, sind gute Isolatoren. Sie erscheinen farblos, da sie keine Photonen im sichtbaren Bereich des Lichts absorbieren können. Diamant erscheint beispielsweise farblos, da die Energiebandlücke bei 0° K etwa 5,4 eV beträgt. Ab einer Bandlücke von 4 eV sind Photonen des sichtbaren Lichts nicht mehr imstande Elektronen anzuregen (in das Leitungsband zu wechseln).
 

Im CdS beträgt die Energiebandlücke 2,6 eV. Es wird nur Licht absorbiert, welches diese Beträge bereitstellen kann. Da violett-blaues Licht absorbiert wird, erscheint CdS gelb.

 Ist die Energiebandlücke eines Stoffes kleiner als 1,77, so wird alles sichtbare Licht absorbiert und der Stoff erscheint schwarz.

Die Kristallstruktur spielt daher eine enorme Rolle. Zinnober (HgS) hat eine Energiebandlücke von 2.0 eV und erscheint somit rot. Wandelt sich jedoch (durch langes Beleuchten) die Kristallstruktur unter Bildung von Metazinnober um, so beträgt die Energiebandlücke 1,6 eV und der Stoff erscheint schwarz. 

Dieser Prozess ist mitunter ein Grund für die Verdunkelung von alten Gemälden.

Die Tabelle zeigt einige Stoffe und deren Bandlücken
:

	Stoff
	Energiebandlücke in eV
	Farbe

	Diamant
	5,4 eV
	farblos

	Zinkoxid (ZnO)
	3,0 eV
	farblos

	Cadmiumsulfid (CdS)
	2,6 eV
	gelb

	Zinnober (HgS)
	2,0 eV
	rot

	Metazinnober (HgS)
	1,6 eV
	schwarz

	Bleisulfid (PbS)
	0,4 eV
	schwarz


Ein Experiment aus einem Vortrag beschreibt sehr gut, wie Farbe und Partikelgröße miteinander in Verbindung stehen:

Für das Experiment wurden zwei Cadmiumsulfat-Lösungen vorbereitet jeweils mit unterschiedlichen Mengen an Schwefelsäure versetzt. Dann wird Cadmiunsulfid mit Na2S gefällt.

In der Probe mit niedrigerem pH-Wert fiel gelbes CdS aus. In der Probe mit höherem pH fiel hingegen oranges CdS aus. 

Durch einen niedrigen pH bildet sich aus dem Sulfid H2S. Die S2—Konzentration sinkt, was dazu führt, dass die Fällung langsamer abläuft und größere Partikel gebildet werden.

Bei der schwächer sauren Probe ist mehr S2- vorhanden und die Fällung läuft schneller ab, wobei aber kleinere Partikel entstehen.

Aber wieso sind größere CdS-Partikel gelb und kleinere CdS-Partikel orange?

In größeren (gelben) Teilchen lässt sich die Farbe mit dem Bändermodell erklären (s.o.). Licht kann Elektronen vom Valenzband ins Leitungsband anregen. Dies geschieht im Bereich von 476 nm und der Farbstoff erscheint  in der Komplementärfarbe gelb.

Bei zu kleinen Teilchen werden die Energieniveaus diskretisiert. Die Energieniveaudifferenz vergrößert sich, wobei kurzwelligeres Licht benötigt wird, um Elektronen anzuregen. Der Farbstoff reflektiert langwelliges Licht.

Zum Schluss soll noch sehr kurz auf die Charge-Transfer-Komplexe eingegangen werden. 
Beim CdS ist (laut Shriver/Atkins) ein sogenannter LMCT-Übergang zwischen den π-Elektronen des S2- und dem 5s-Orbital des Cd2+ möglich. LMCT-Komplex bedeutet ligand-to-metal charge-transfer, wobei der Transfer von dem Molekülorbital des ligandenähnlichen Sulfidions zum Cadmiumion stattfindet. 

2.  Experimente

1.1 Synthese von Natriumpolysulfiden 

Polysulfide können wie bereits in 3.2 erklärt auf unterschiedlichen Wegen gewonnen werden. Der schnellste Weg ist das Zusammenschmelzen von einem Alkalimetallsulfid und elementarem Schwefel. 

In der Hoffnung durch variable Mengenverhältnisse (bzw. Massenverhältnisse) an Schwefel und Natriumsulfid unterschiedliche Polysulfide zu erzeugen, wurden jeweils folgende Mischungen zubereitet, auf 3 Reagenzgläser aufgeteilt und anschließend geschmolzen.

	Glas
	Masse S in g
	Masse Na2S in g

	A
	0,5 g
	O,5 g

	B
	0,25 g
	0,5 g

	C
	0,1 g
	0,5 g


Resultat: (von links nach rechts die Gläser A, B und C)
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Abbildung 16
Man erkennt sehr gut, dass die variablen Massenverhältnisse keinen Einfluss auf die Bildung unterschiedlich langer Polysulfidketten hatten. Alle Schmelzkuchen erscheinen rot.

Als Gegenproben wurden elementarer Schwefel und Natriumsulfid in zwei unterschiedlichen Reagenzgläsern geschmolzen. Die erkalteten Schmelzen unterschieden sich deutlich von dem Schmelzkuchen der Mischung Na2S/S.

Erkalteter Schwefel:
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Abbildung 17
Erkaltetes Natriumsulfid:

 [image: image30.jpg]



1.2 Lösen des Polysulfides
Es wurde versucht die Polysulfide mit unterschiedlichen Lösungsmitteln aus dem Schmelzkuchen zu extrahieren. Dazu wurden Versuche mit Propanon (Aceton), Tetrahydrofuran, Benzin, n-Octanol und Methylethylketon (Butan-2-on) angestellt.                                               Lediglich Tetrahydrofuran und Propanon waren in der Lage das Polysulfid zu extrahieren. Dies konnte durch eine deutliche Verfärbung des Lösungsmittels wahrgenommen werden. 

Extrahierte man das Polysulfid direkt mit Propanon, so ergab sich eine grüne Lösung, die aufgrund von Schwebstoffen leicht trüb war:
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Abbildung 18
Die Schwebstoffe hätten evtl. durch Filtration beseitigt werden können.

Extrahierte man das Polysulfid mit THF, so ergab sich eine dunkelrote Lösung:
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Abbildung 19
Die THF-Lösung erscheint zwar relativ klar, wurde aber trotzdem filtriert.

Tropfte man nun etwas der roten THF-Lösung in (frisches) Propanon, so färbte sich das Propanon grün. Für eine deutliche Grünfärbung von mehreren Millilitern Propanon genügte bereits ein Tropfen der THF-Lösung.

Die Abbildung zeigt Aceton, welches mit einem Tropfen der roten THF-Lösung versetzt wurde. (Reagenzglas auf Tüpfelschale):
[image: image33.jpg]



Abbildung 20
Rote THF-Lösung auf der Tüpfelschale:
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Abbildung 21
Zur Reindarstellung des Polysulfides wurde die THF-Lösung in einer Abdampfschale eingedampft. Der Rückstand ist hellgelb:
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Abbildung 22
Wird THF zum Rückstand hinzugefügt, so erhält man wieder eine rote Lösung:
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Abbildung 23
Die Hintergründe zur Farbigkeit von Polysulfiden wurden bereits in 3.3 erklärt.
1.3 Absorptionsspektrum in Tetrahydrofuran
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	                Absorption
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	   410
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	0,63
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	0,56

	470
	1,21
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	0,54
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	1,21
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	0,52

	490
	1,21
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	0,48
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	1,21
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	0,46
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	1,22
	
	660
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	1,17
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	1,13
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	0,36
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	1,13
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	0,31
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	1
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Die Tabelle und die Grafik stellen das Absorptionsspektrum eines Polysulfides in Tetrahydrofuran dar. Das Absorptionsmaximum liegt bei 510 nm. Es wird also grünes Licht absorbiert und purpurnes Licht reflektiert. (Da die Farbübergänge fließend sind und der Wert 510 nah an der Grenze liegt, kann man wohl auch davon ausgehen, dass blaugrünes Licht absorbiert und rotes Licht reflektiert wurde). Die gesehene Farbe liegt (meinem Farbempfinden nach) irgendwo zwischen Rot und Purpur.
1.4 Nachweis von Polysulfiden in Lapislazuli
Wie bereits in Kapitel 3.4 erklärt, entsteht die Farbe von Lapislazuli durch das Trisulfid-Radikal-Anion.                                                                                                                                                      Dieses kann gemäß der bereits im Kapitel 3.4 angegebenen Gleichung mit Säuren zu Schwefelwasserstoff umgesetzt werden.

H2S lässt sich sehr leicht mit Bleiacetatpapier nachweisen. 

                                                                                                                                                                                  Da ich aber keine Bezugsquelle für Blei(II)acetat oder Bleiacetatpapier habe, musste ich beides selber herstellen.

Die Herstellung des Blei(II)acetats gelang mir durch die Reaktion von Bleigranalien mit wässriger Kupfer(II)acetatlösung gemäß:

Pb + Cu(CH3COO)2 → Pb(CH3COO)2 + Cu↓
Bei der Reaktion wird Blei (durch Cu2+) zu Pb2+ oxidiert, wohingegen Cu2+ zu elementarem Cu reduziert wird.

Pb → Pb2+ + 2 e− | Oxidation
Cu2+ + 2 e− → Cu | Reduktion
Cu2+ + Pb → Cu + Pb2+ 
Man kann sehr gut feststellen, wann die Reaktion beendet ist. Sobald die (blauen) Kupferionen verbraucht sind, ist die Lösung farblos.

Bei einer späteren Internetrecherche konnte ich in Erfahrung bringen, dass ich wohl zu viel Aufwand für die Herstellung des Bleiacetats betrieben hatte. Man erhält Blei(II)acetat auch durch Kochen von Bleistückchen in verdünnter Essigsäure.

Immerhin kommt meine Methode ohne Erhitzen aus.

In die nach der Kupferacetat/Blei-Methode hergestellte Bleiacetat-Lösung habe ich ein Löschblatt getaucht und dieses trocknen lassen. Das getrocknete Löschblatt ist nun das fertige Bleiacetatpapier.

Das eigentliche Experiment:

In ein Reagenzglas wurde etwas Lapislazulipulver gegeben. (Das Pulver enthält noch Reste des Schleifmittels Siliciumcarbid):
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Abbildung 24
Hier wurde das Reagenzglas mit einem Stopfen verschlossen und in einen Weithals-Erlenmeyer-Kolben gestellt.
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Abbildung 25
Zu dem Lapislazulipulver wurde nun Salzsäure getropft und geschüttelt:
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Abbildung 26
Die Nahaufnahme des Reagenzglases nach der HCl(aq)-Zugabe zeigt, dass die Säure den Farbstoff zerstört hat: (Foto wenige Sekunden nach Säurezugabe)
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Abbildung 27
Da keine vollständige Durchmischung stattfand, ist im unteren Bereich des Reagenzglases immer noch intaktes Gestein zu sehen, welches nicht in Kontakt mit der Säure gekommen ist.

In das Reagenzglas wurde nun das selbsthergestellte Bleiacetatpapier gehalten, welches mit einigen Tropfen Wasser benetzt wurde:
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Abbildung 28
Da das Bleiacetat nur an der Spitze mit Wasser benetzt wurde, konnte es auch nur an diesen Stellen mit H2S reagieren.

Das auf dem Papier gebildete Bleisulfid hat einen starken Glanz:
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Abbildung 29
Die Reaktion lässt sich durch diese Bruttogleichung beschreiben:

Pb(CH3COO)2 + H2S → PbS↓ + 2 CH3COOH 
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Anmerkung:


Im Hollemann Wiberg3 wird beschrieben, dass Sπ beim Erhitzen in Sμ überführt wird. Diese Aussage steht der von Wikipedia5 diametral gegenüber, dass Sπ beim Erhitzen seine Modifiktaion zu Sω  ändert. 





Polymerer Schwefel kann sowohl fest als auch flüssig vorliegen. Schwefel-Polymere werden Catenaschwefel, bzw. Catenapolyschwefel genannt. Sμ wird auch als plastischer Schwefel bezeichnet.
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Tabelle1

		X-Werte		Y-Werte

		400		1.21

		410		1.21

		420		1.21

		430		1.21

		440		1.21

		450		1.21

		460		1.21

		470		1.21

		480		1.21

		490		1.21

		500		1.21

		510		1.22

		520		1.17

		525		1.13

		530		1.13

		540		1

		550		0.88

		560		0.78

		570		0.69

		580		0.63

		590		0.6
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		620		0.54
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		640		0.48

		650		0.46
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