V.3 lonenkristalle

Im Vergleich zu den schwachen Bindungen in Molekl- oder van der Waals-
Kristallen zwischen den neutralen Atomen ist die ionische Bindung hervorgerufen
durch die elektrostatische Wechselwirkung zwischen lonen sehr stakr.
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Im Idealfall entspricht die Elektronenkonfigurationen der lonen der
eines Edelgasatoms == abgeschlossene Schale

1\VV.3.1 lonische Bindungsenergie
starkste WW im lonenkristall : Coulomb-WW ®(r)~1/r

(ist langreichweitig im Vergleich zu van der Waals!)
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-Die anziehende Wechselwirkung wird, wie im Falle der Molukiilkristalle, von
einem abstolRenden Potenzial abgefangen :

U(I’): Uabstorsend(r)'l' Uanziehend(r)
abstoliend : ~c/r™ oder Born-Mayer ~ c exp(-r/p)

Exponentieller Abfall des Born-Mayer Potenzials im lonen-Fall besser geeignet !

Man summiert tiber die lonenpaare :U; = 0.5 Zj u(r;) summiert wird Gber
alle 1 ungleich j .

Uo=2N u; = N 2 U da es nun 2N lonen gibt
IRjiI= a*(R;;) Ro mit Ry dem Abstand zwischen 2 nachsten Nachbarn;

o Ist dimensionslos grofer als 1 !
Damit ist :

2
U =—N £ Z £ Wechselndes Vorzeichen entsprechend der Ladungen

tot 05'(_Rij )
Coulomb 0 R;; #0

%,_J
Madelung —Konstate
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Energie

Potential im KCIl-Kristall

repulsiver Anteil

x—ai

R
Coulomb-Anteil

‘Queile: Ch. Kirrel, Inroduction to Solid State Piyzics, Wiley, New York)
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- bel dem schnell abfallenden abstoRenden Potenzial sind nur die nachsten
Nachbarn zu berlcksichtigen !

u ., =N -Z-c-exp(_Roj

abstoRend P
damit ergibt sich

2
U (R)=N -{Z-c-expE_Roj—a'e }
P R

U (R)

= Iim Gleichgewicht:

— ° 2
:—Z-c-(ijexp( R°j+a e2 =0
P p R,

J— . 2
@Z-c-exp( Roj:pa °
P Ry Ry

2
:Utot(R):_N @t : —ﬁ
Ro Ro

Korrektur wegen AbstolRung




-Typisch ist p ~ 0.1 R, damit betréagt die Korrektur lediglich ~10% !

Achtung : U, ist die Bindungsenergie beztglich freier lonen nicht freier Atome!

1V.3.2 Madelung-Konstante

- das eigentliche Problem liegt in der Berechnung der Madelung-
Konstante :

:E:tl{éu)

R”¢0
%K_J
Madelung —Konstate 0[

- o hangt nur von der Kristallstruktur ab !
- aber die 1/R-Summen konvergieren nicht

Beispiele : a) lineare Kette mit alternierenden Ladungen
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1 1 1 1

Zﬁ :2 1——+———+—

S 2 3 4 5
%K_J

Madelung—Konstate 0!

~2.In(2) =1.386

b) NaCl-Struktur
Bezug auf Cl-: 6 positive bei R,
12 negative bei V2R,
8 positive bei V3R,
6 negative bel 2R,

1 2 * J3 2 T Sehr schlechte Konvergenz
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Ausweg : 1) Evjen‘sche Methode : Zerlegung in neutrale Gruppen,
da die WW dazwischen schneller abfallt (1/R>)
2) Ewald‘sche Methode : man Ubertragt einen Teil der
Summation in den reziproken Raum !

-fUr die einfachsten lonen-Strukturen ergibt sich :

o
NaCl 1.74756
CsCl 1.76276
ZnS  1.6381

-zwischen NaCl und CsCI Struktur gibt es wenig Unterschied; welche Struktur sich
bildet hangt von der AbstoBung ab (lonen-Radien!).

-NaCl und CsCl kdonnen sogar koexistieren (Oberflache / amorphes
Material)

- Messung von dem Bulk-Modul gibt die Born-Mayer-Parameter
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V.4 Kovalente Kristalle

Die kovalente Bindung der Chemie ist eine Elektronenpaarbindung; im Gegensatz
zu Coulomb- oder van-der-Waals WW ist sie gerichtet !

also nicht nur von Abstand der Atome/lonen abhangig!

GO

Cly Mol ekiil

Antibindend

Elektronen bleiben in Orbitalen zwischen den Atomen/lonen “lokalisiert
=>» Bindung
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Silizium-
wristall mit
Kovalenten
clekironen-
bindungen.

Siliziumkristall
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Halbleiter-Materialien

e e npe e - Bei Halbleitern
" | ist die dulterste
Ui ik | Schale halb
E‘:‘g | gefllt:
.ﬁﬂ-'- -~ d.h sie haben
o7 Pt de 4 Elektronen
e | aulten:

4. Hauptgruppe

oder 3./5. HiG
oder Z2./%6. HG
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-Die gerichtete Bindung flhrt zu Strukturen mit nur wenigen
Nachbarn : z.B. : C, Si, Ge, Sn
4-wertig =» 4 nachte Nachbarn =» Dimantstruktur
sps-Hybridisierung = Tetrahedra

Alle diese Strukturen sind sehr offen : Packungsdichte 34%
Im Vergleich zu 74% bei fcc oder hep !

Die kovalente Bindung illustriert sich am besten an Hand des
H,*-Molekils : 2 isolierte H-Atome mit 1e in |1s> Zustand

F B
."//, .: .| Ve
Q¥ '\;_/f/i/
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1ALl A B, o S w
7 R R
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-Der Hamilton-Operator enthalt die kKinetische Energie des Elektrons
und die Coulobwechselwirkung zwischen allen Partnern :

- damit ergibt sich die Schrodingergleichung :

H Y \ioreatorsital = E Y wotekitorbital
-Naherungslosung mittels linearer Kombination der Zustande der
¥=C, ¥, +C, ¥, Einzelatome
¥ -Hwdr
E'= ~
¥ wdr

Frage : Welche Koeffizienten C,,Cg minimieren E*?
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S =W, Wydr . |

. ) Uberlappungsintegral

Ho,=|¥, HY,dF =|¥, -HYdF

H, =W, -HW,dF = [, HW,dF Annahme : reelle Wellen-
. - funktionen!

—_ CAZHAA—I_CBZHBB+2CACBHAB
C,’+C,°+2C,C,S
Bedingung : ok _ & =0 Minimierung von E* !

oC, 0C, => Sakular-Gleichungen
GE' _ 2C,Hu+2C,H,, 2, +2C,S .,

6C, C,°+C,°+2C,C,S C,°+C,°+2C,C,S
—C,(H,—E')+C,(H,,—E'S)=0
und analog: C,(H,, —E'S)+C;(Hg —E')=0

EI

—
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Diese Gleichungen sind Iosbar, wenn die Determinante verschwindet

(Hu —E')(Hgg —E')=(H,, —E'S)* =0

daH, =Hg=

El

+

HAAiHAB

1+S

-Bemerkung : unendlich weit entfernte Kerne : S=H,z=0

Energie der Molekulorbitale

und damit wird E*=H, , wie im Atom !
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-mit dem raumlichen Uberlapp folgt eine Aufspaltung der
Energie-Niveaus :

-warum heif3t das tiefere Orbital bindend?
Die Gesamtenergie ist geringer bei geringem Abstand
=>d*(R)>0
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-Das bindende Orbital entspricht C,=Cgz (mit Normierung!)

Einsetzen in die Sakulargleichung :

Ca(Hu—E)+C (H,—E'S)=

H, +H H, +H
C H . AA AB C H . AA AB S —
A( AA 1iS )+ A( AA 1iS )
mit +
C,

1+5 (HAA+SHAA_HAA_HAB+HAB+HABS_SHAA_HABS):O

-das bindende Orbital entspricht starkerer Elektronendichte zwischen
den Kernen

- das antibindende Orbital, y,-yg , Besetzung = ®“(R)<0
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Kovalente Bindung

Orbitale im H, ™ -Molekiil

e ' |
s L]
Ze L'e 0
. :
A i B
T 0
-
b =
=
untubm'):iend \\ _;; =
v
| {Ouelle: Ch. Kittel,
. 4| Introduction ro Solid
. antibindend | State Physics, Wiley,
(’Queh.i'g. IbachJI_,urh, . Lu He 7\ He ‘ New York)
Festkorperphysik, & ey 4 ool | , . , s )
Springer, Berlin) & i
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-Neutrales H-H Molekdl

- antibindend

HAA + + HBB
H - bindend

- Im Molekul gehen beide Elektronen in das bindende Orbital
- die kovalente Bindung aufgrund von Uberlapp ist eng an die
Spin-Ausrichtung gekoppelt (Austauschwechselwirkung).
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-Neutrales He, Molekdl

- antibindend

H Hgg

- bindend
- die 4 Elektronenverteilen sichauf die bindenden und antibindenden

Orbitale =» kein Energie-Gewinn !

-allgemein kann eine kovalente Bindung nur bei unvollstandig
gefullter Schalen auftreten !
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-Die kovalente Bindung wird von der Orientierung der
Orbitale bestimmt :

e
Gﬁ | - kein Uberlapp s p

F2

Q@@ -Uberlapp da kein Vorzeichenwechsel!

of =>» sp3 Hybridisierung !

-die Rechnung des H,-Molekdls 1alt sich verallgemeinern :

-LCAQO : linear combination of atomic orbitals ! Vo0



Diamant- und ZnS-Struktur
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-Der Ubergang zwischen kovalenter und ionischer Bindung
Ist kontinuierlich !
- rein 1onische (LiF) oder rein kovalente Bindung sind die Ausnahg



V.5 Metallische Bindung

-dehnt sich die kovalente Bindung tber den gesamten Kristall aus,
ergibt sich die metallische Bindung
- Elektron ist nicht lokalisiert =» hohe Leitfahigkeit

OIS TSI LTS,
)
@@@@@@@(
G000 eY

-Vorstellung : positive lonenrimpfe im Elektronensee
- Ubergang kontinuierlich : kovalent-metallisch : Leitungselektronen nicht vollig frei
- ionisch-metallisch : nur ein kleiner Teil von Valenzelektronen

-Beispiel Ni : schon die 4s-Wellenfunktion hat betrdchtliche Amplitude im Bereich
- der nn und nnn Abstande
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Amplitude

Bindungsenergie : bindend : Coulomb; Austausch
positiv : Kinetische Energie der Leitungselektronen

U= Ucoulomb+Uaustausch+ U Kinetisch

<0 <0 >0
-die Bindungsenergie ist geringer als bei ionischer Bindung

- Interatomare Abstande relativ grol3, da dadurch die Kinetische
-Energie verringert wird : p~k~!/a
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- Metalle haben meist dicht-gepackte Strukturen, d.h. hohe Symmetrie
und eine hohe Anzahl von nn
- die Bindung ist zunachst nicht gerichtet
- die metallische Bindung ist nicht einfach berechenbar !
Detalils der elektronischen Struktur bestimmen die metallische Binduni
=» flr eine empirische Beschreibung braucht man VIELE
Parameter
(vgl. bei Edelgas-Kristallen braucht man nur 2 Parameter!)

V.6 Wasserstoffbrickenbindung
- das Wasserstoffatom (Proton) unterscheidet sich von allen anderen :
1) H* (Proton) ist 10° mal kleiner (Radius ~10-13cm)
- 2) H- entspricht He-Konfiguration
- 3) lonisierungsenergie ist sehr hoch (13.54eV)
damit ist es sehr schwierig im Festkorper das Elektron vollstéandig
vom Proton zu entfernen !
es bilden sich KEINE lonen Kristalle
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- Aufgrund von 2) bilden sich auch keine kovalenten Kristalle
- H-Atome tragen entweder nicht zur Bindung bel oder bilden
eine H-Bricke

H-Bricke < H-Atom bindet zwel Atome

-das H-Atom sitzt auf der Oberflache der grof3en negativen lonen
z.B. O Iim Fallen von Eis !
=>» starke Lokalisierung der Elektronen zwischen O und H
Zusétzlich besteht eine elektrostatische Wechselwirkung zu
weliteren Anionen !
-die Wasserstoffe sitzen nicht symmetrisch :
eine Bindung starker kovalent <> eine starker elektrostatisch

-die Bindungsenergie eine H-Brticke liegt bei ~0.1eV und ist
damit 10x hoher als bei van-der-Waals !

- H-Brlcken dominieren in der Bindung organischer Molekdle
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Wasserstoffbruckenbindung
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Kaliumdihydrogenphosphat (KDP)

-Ferroelektrikum durch Ordnen der H plus Drehung von PO,
- H'e sitzen in einem Doppelmulden Potenzial !
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-Struktur von Eis bei hohem Druck ist nicht vollstandig geklart
- Problem Inkompatibilitat der Eismolekile mit einer perfekten
- Struktur (Frustration <> Modell flr Magnetismus)
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V.5 lonen-Radien, Atomradien

-will man die Bindungen in einer Kristallstuktur qualitativ verstehen,
musste man die Schrddingergleichung fir ALLE Elektronen l6sen !
-die geht unter gewissen Annahmen und fuhrt zur elektronischen
Struktur - Kapitel elektronische Struktur
-fur ein erstes Verstandnis sind aber einfachere Konzepte besser :
=>» Atom- und lonen-Radien

- den Abstand der Atome, lonen bestimmt die Kristallographie

- Modell fur Alkali-Halogenid-Kristalle : d=r*+r-
lonen-Radien

Fiur die Kristalle A*X- erhalt man die Tabelle
mit A= LI, Na, K, Rb, Cs
X=F, Cl, Br, |
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1

| Table 19.1 ‘ +
' PROPOSED 10NIC RADII FOR THE ALKALI HALIDES® v
| LiT(060) | Na*(0.95) | K~ (1.33) | Rb~(148) | Cs” (169)

F~ (1.36) | |
d 201 231 | 267 282 3.00
P | 196 231 | 269 2.84 305
F 227 143 1.02 109 | 124

Cl- (1.81) | | |
d 2.57 | 28 315 329 | 387
ot | 241 26 314 329 350
P 302(256) | 191 1.36 1.22 1.07
Br- (1.95) E |

d | 275 2.99 3.30 3.43 371
Tt | 288 2.90 328 343 364
Pt | 3.25(276) 205 | 147 132 115

- (2.16) | |
S ‘ 3.00 314 | 383 367 395
st 276 a0 349 364 385
Pet | 3.60(3.05) 221 | 182 1.46 1.28

. i l

[ A2 - Ti‘."-z |
£ -

P
o
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Figure 19.9

The state of affairs when the radius ratio has its
critical value r”/r< = /2 + 1. For smaller
ratios Figure 19.7 holds; for larger ratios,
Figure 19.8 holds. The value for the critical ratio
follows from the observation that when the ratio
is critical the relationsd = /2 r” andd = r* +
r~ =r”> 4+ r* must both hold.

Figure 19.8

Same plane as in Figure 19.7. but now the
disparity in ionic radii is so great that each large
ion makes contact only with the nearest large
ion. In this case the nearest-neighbor distance d
(defined to be the shortest distance between ionic

centers) is related only to the larger ionic radius
rrbyd = \/Er".

Figure 19.7

A [100] plane of the sodium chloride structure
containing the centers of ions. Each large ion
makes contact only with the neighboring small
ions. Therefore the nearest-neighbor distance 4
is equal to the sum of the ionic radii, r™ + r~.
This is the normal state of affairs.
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