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IV.3 Ionenkristalle

Im Vergleich zu den schwachen Bindungen in Molekül- oder van der Waals-
Kristallen zwischen den neutralen Atomen ist die ionische Bindung hervorgerufen 
durch die elektrostatische Wechselwirkung zwischen Ionen sehr stakr.

Im Idealfall entspricht die Elektronenkonfigurationen der Ionen der 
eines Edelgasatoms  == abgeschlossene Schale

IV.3.1 Ionische Bindungsenergie
stärkste WW im Ionenkristall : Coulomb-WW  Φ(r)~1/r
(ist langreichweitig im Vergleich zu van der Waals!)
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-Die anziehende Wechselwirkung wird, wie im Falle der Molukülkristalle, von 
einem abstoßenden Potenzial abgefangen :

U(r)= Uabstoßend(r)+ Uanziehend(r)
abstoßend : ~c/rm oder Born-Mayer  ~ c exp(-r/ρ)

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

Man summiert über die Ionenpaare :ui = 0.5 Σj u(rij)  summiert wird über 
alle i ungleich j .
Utot=2N ui = N Σij uij da es nun 2N Ionen gibt

|Rij|= α‘(Rij) R0 mit R0 dem Abstand zwischen 2 nächsten Nachbarn;

α‘ ist dimensionslos größer als 1 !
Damit ist :
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- bei dem schnell abfallenden abstoßenden Potenzial sind nur die nächsten 
Nachbarn zu berücksichtigen !
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-Typisch ist ρ ~ 0.1 R0 damit beträgt die Korrektur lediglich ~10% !

Achtung : Utot ist die Bindungsenergie bezüglich freier Ionen nicht freier Atome!

IV.3.2 Madelung-Konstante
- das eigentliche Problem liegt in der Berechnung der Madelung-
Konstante :
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- α hängt nur von der Kristallstruktur ab !
- aber die 1/R-Summen konvergieren nicht 

Beispiele : a) lineare Kette mit alternierenden Ladungen
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Bezug auf Cl- : 6 positive bei R0

12 negative bei √2R0
8 positive bei  √3R0
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Ausweg : 1) Evjen‘sche Methode : Zerlegung in neutrale Gruppen,
da die WW dazwischen schneller abfällt  (1/R5)

2) Ewald‘sche Methode : man überträgt einen Teil der  
Summation in den reziproken Raum !

-für die einfachsten Ionen-Strukturen ergibt sich :
α

NaCl    1.74756
CsCl     1.76276
ZnS      1.6381

-zwischen NaCl und CsCl Struktur gibt es wenig Unterschied; welche Struktur sich
bildet hängt von der Abstoßung ab (Ionen-Radien!).
-NaCl und CsCl können sogar koexistieren (Oberfläche / amorphes  
Material)
- Messung von dem Bulk-Modul gibt die Born-Mayer-Parameter
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IV.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/Ionen abhängig!

Elektronen bleiben in Orbitalen zwischen den Atomen/Ionen ´lokalisiert
Bindung
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-Die gerichtete Bindung führt zu Strukturen mit nur wenigen 
Nachbarn : z.B. : C, Si, Ge, Sn
4-wertig 4 nächte Nachbarn Dimantstruktur

sp3-Hybridisierung Tetrahedra

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

Die kovalente Bindung illustriert sich am besten an Hand des
H2

+-Moleküls :    2 isolierte H-Atome mit 1e in |1s> Zustand
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-Der Hamilton-Operator enthält die kinetische Energie des Elektrons
und die Coulobwechselwirkung zwischen allen Partnern :
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- damit ergibt sich die Schrödingergleichung :

-Näherungslösung mittels linearer Kombination der Zustände der
Einzelatome

Frage : Welche Koeffizienten CA,CB minimieren E‘?
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Annahme : reelle Wellen-
funktionen!

Minimierung von E‘ !
Säkular-Gleichungen
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Diese Gleichungen sind lösbar, wenn die Determinante verschwindet
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Energie der Molekülorbitale

-Bemerkung : unendlich weit entfernte Kerne : S=HAB=0
und damit wird E‘=HAA wie im Atom !
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-mit dem räumlichen Überlapp folgt eine Aufspaltung der 
Energie-Niveaus :

-warum heißt das tiefere Orbital bindend?
Die Gesamtenergie ist geringer bei geringem Abstand

Φ‘(R)>0
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-Das bindende Orbital entspricht CA=CB (mit Normierung!)

Einsetzen in die Säkulargleichung :
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-das bindende Orbital entspricht stärkerer Elektronendichte zwischen
den Kernen
- das antibindende Orbital, ψA-ψB , Besetzung Φ‘(R)<0
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-Neutrales H-H Molekül

- antibindend

HBBHAA

- bindend

- im Molekül gehen beide Elektronen in das bindende Orbital
- die kovalente Bindung aufgrund von Überlapp ist eng an die 

Spin-Ausrichtung gekoppelt (Austauschwechselwirkung).
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-Neutrales He2 Molekül

- antibindend

HBBHAA

- bindend
- die 4 Elektronenverteilen sichauf die bindenden und antibindenden

Orbitale kein Energie-Gewinn !

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

- kein Überlapp s p

-Überlapp da kein Vorzeichenwechsel!
sp3 Hybridisierung !

-die Rechnung des H2-Moleküls läßt sich verallgemeinern :
-LCAO : linear combination of atomic orbitals !
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Diamant- und ZnS-Struktur



V-22

-Der Übergang zwischen kovalenter und ionischer Bindung 
ist kontinuierlich !

- rein ionische (LiF) oder rein kovalente Bindung sind die Ausnahme
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IV.5 Metallische Bindung

-dehnt sich die kovalente Bindung über den gesamten Kristall aus,
ergibt sich die metallische Bindung
- Elektron ist nicht lokalisiert hohe Leitfähigkeit

-Vorstellung : positive Ionenrümpfe im Elektronensee
- Übergang kontinuierlich : kovalent-metallisch : Leitungselektronen nicht völlig frei
- ionisch-metallisch : nur ein kleiner Teil von Valenzelektronen

-Beispiel Ni : schon die 4s-Wellenfunktion hat beträchtliche Amplitude im Bereich
- der nn und nnn Abstände
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Bindungsenergie : bindend : Coulomb; Austausch
positiv : kinetische Energie der Leitungselektronen

U=Ucoulomb+Uaustausch+Ukinetisch

<0                 <0                   >0
-die Bindungsenergie ist geringer als bei ionischer Bindung
- interatomare Abstände relativ groß, 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 zunächst nicht gerichtet
- die metallische Bindung ist nicht einfach berechenbar !
Details der elektronischen Struktur bestimmen die metallische Bindung

für eine empirische Beschreibung braucht man VIELE
Parameter

(vgl. bei Edelgas-Kristallen braucht man nur 2 Parameter!)

IV.6 Wasserstoffbrückenbindung
- das Wasserstoffatom (Proton) unterscheidet sich von allen anderen :

1) H+ (Proton) ist 105 mal kleiner (Radius ~10-13cm)
- 2) H- entspricht He-Konfiguration
- 3) Ionisierungsenergie ist sehr hoch (13.54eV)
damit ist es sehr schwierig im Festkörper das Elektron vollständig
vom Proton zu entfernen !
es bilden sich KEINE Ionen Kristalle
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- Aufgrund von 2) bilden sich auch keine kovalenten Kristalle
- H-Atome tragen entweder nicht zur Bindung bei oder bilden 
eine H-Brücke

H-Brücke H-Atom bindet zwei Atome

-das H-Atom sitzt auf der Oberfläche der großen negativen Ionen
z.B. O- im Fallen von Eis !

starke Lokalisierung der Elektronen zwischen O und H
Zusätzlich besteht eine elektrostatische Wechselwirkung zu 
weiteren Anionen !
-die Wasserstoffe sitzen nicht symmetrisch :
eine Bindung stärker kovalent eine stärker elektrostatisch

-die Bindungsenergie eine H-Brücke liegt bei ~0.1eV und ist 
damit 10x höher als bei van-der-Waals !
- H-Brücken dominieren in der Bindung organischer Moleküle
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Wasserstoffbrückenbindung
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Kaliumdihydrogenphosphat (KDP)

-Ferroelektrikum durch Ordnen der H plus Drehung von PO4
- H‘e sitzen in einem Doppelmulden Potenzial !
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-Struktur von Eis bei hohem Druck ist nicht vollständig geklärt
- Problem Inkompatibilität der Eismoleküle mit einer perfekten
- Struktur (Frustration Modell für Magnetismus)



V-30

IV.5 Ionen-Radien, Atomradien

-will man die Bindungen in einer Kristallstuktur qualitativ verstehen,
müsste man die Schrödingergleichung für ALLE Elektronen lösen !
-die geht unter gewissen Annahmen und führt zur elektronischen 
Struktur Kapitel elektronische Struktur

-für ein erstes Verständnis sind aber einfachere Konzepte besser :
Atom- und Ionen-Radien

- den Abstand der Atome, Ionen bestimmt die Kristallographie
- Modell für Alkali-Halogenid-Kristalle : d=r++r-

Ionen-Radien
Für die Kristalle A+X- erhält man die Tabelle

mit A= Li, Na, K, Rb, Cs
X= F, Cl, Br, I
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