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Vorwort

Ein neues Buch neben vielen vorhandenen, ausgezeichneten Lehrbiichern bedarf wohl
der Rechtfertigung. Wir meinen, sie ist in der Entwicklung der Festkorperphysik als
Wissensgebiet und Unterrichtsfach begriindet. Die Festkorperphysik hat sich in den
letzten Jahrzehnten zu einer eigenstéindigen Disziplin innerhalb der Physik entwickelt
und ein nicht unerheblicher Teil der aktuellen physikalischen Forschung ist auf sie kon-
zentriert. Gleichzeitig hat sich die Festkorperphysik ausgedehnt auf Bereiche, die vormals
den Ingenieurwissenschaften, der Chemie oder empirischen Wissensgebieten vorbehalten
waren. Als Folge dieser Entwicklung vermag heute weder der einzelne Dozent das
Gesamtgebiet zu iiberschauen und in seiner Entwicklung zu verfolgen, noch ist die
Festkorperphysik als solche dem Studenten vermittelbar. Wir haben geglaubt, dafl in
dieser Situation ein Lehrbuch, welches sich radikal auf wesentliche Elemente der Fest-
korperphysik beschrinkt, niitzlich sein konnte. Aufbauend auf dieser Grundlage kénnen
dann Spezialvorlesungen angeboten werden, die sich an den jeweiligen Forschungs-
schwerpunkten der einzelnen Hochschulen ausrichten. Ein weiterer Gesichtspunkt fiir die
Gestaltung dieses Buches war die Beobachtung, daf3 Festk6rperphysik aus technischen
Griinden kaum als klassische Experimentalphysik-Vorlesung mit Demonstrationsexperi-
menten gelesen werden kann. Aus diesem Grunde und wegen der Eigentiimlichkeit der
Festkorperphysik, eine starke Verbindung von Theorie und Experiment herzustellen,
ist eine strenge Trennung zwischen experimenteller und theoretischer Festkorperphysik
unseres Erachtens nach nicht zweckméafBig.

Das vorliegende Buch basiert auf dem Stoff einer Vorlesung, die ein Semester vier-
stindig bzw. zwei Semester zweistiindig gehalten wurde. Im Zentrum der Darstellung
steht der periodische Festkorper in der Einteilchen-Naherung. Von daher ist es verstind-
lich, daB3 so wichtige Gebiete wie z. B die Supraleitung nicht behandelt werden konnten.
Das Buch versucht zwischen Experimentalphysik und theoretischer Physik eine Mittel-
linie einzuhalten. Dort wo theoretische Betrachtungen ohne allzu groBen Aufwand
moglich und hilfreich sind, haben wir uns nicht gescheut, stirkere Anforderungen an
das Abstraktionsvermdgen zu stellen. Wir haben ferner versucht, Begriffsbildungen,
Modelle und Bezeichnungen, deren Kenntnis fir das Verstindnis gegenwirtiger
Originalliteratur der theoretischen Festkdrperphysik unumginglich ist, mit in dieses
Buch aufzunehmen. Wir haben uns andererseits bemuht, dort wo ein klassisches Bild
mdoglich und vertretbar ist, in diesem Bilde zu arbeiten.

In der Reihenfolge der Darstellung folgt das Buch dem Schema: chemische Bindung,
Struktur, Gittereigenschaften, elektronische Eigenschaften. Wir glauben, daBl diese
Reihenfolge aus didaktischen Griinden zweckmaBig ist, weil sie es ermdglicht, besonders
schwierige festkorperphysikalische Begriffsbildungen zu einem spéteren Zeitpunkt ein-
zufiihren, wenn wichtige Fundamente bereits an einfacheren Modellen bzw. Beispielen
erarbeitet worden sind.

Die verhaltnisméBig straffe und auf das Wesentliche konzentrierte Darstellung wird
erginzt durch Experimenttafeln, in denen jeweils einige ausgewihlte Experimente der



V1 Vorwort

Festkorperphysik dargestellt sind. Hier hat der Leser Gelegenheit, sein bisher erarbei-
tetes Wissen zu iberpriiffen bzw. Anregungen fiir sein weiteres Selbststudium zu
empfangen.

Die Auswahl des Stoffes in den Kapiteln und in den Experimenttafeln erfolgte in
dem Bemilthen der Konzentration und andererseits im Hinblick darauf, das zu erfassen,
was didaktisch gut darstellbar und zu verstehen ist. Dall Auswahl und Auswahl-
kriterien nicht frei von subjektiven Einfliissen sind und andere Autoren die Akzente
anders gesetzt hitten, ist wohl unvermeidbar.

Das Buch wire nicht entstanden ohne die Unterstiitzung durch Kollegen und Mit-
arbeiter. Auch ist viel Gedankengut unserer akademischen Lehrer G. Heiland und
G. Leibfried eingeflossen. Fiir die Experimenttafeln haben insbesondere die Kollegen
U. Bonse, G. Comsa, W. Hartmann, B. Lengeler, H. Raether, W. Richter, W. Sander,
H. H. Stiller Bild- und Literaturmatertal ausgewahlt und zur Verfiigung gestellt. Fir
die kritische Durchsicht einzelner Abschnitte danken wir den Kollegen G. Comsa und
W. Sander sowie Herrn R. Matz. Weiterer Dank gilt Frl. M. Mattern fiir ihre intensive
Mitarbeit bei der Korrektur der letzten Manuskriptfassung.

Das Manuskript haben die Sekretirinnen Frau H. Dohmen, I. Kratzenberg,
D. Kriiger und G. Offermann geschrieben. Besonderer Dank gilt Frl. U. Marx, die alle
Zeichnungen anfertigte und unseren vielfiltigen Anderungswiinschen groBe Geduld
entgegenbrachte. Dem Springer-Verlag, insbesondere den Herren Dr. H. Lotsch und
R. Michels, danken wir fiir die ausgezeichnete Zusammenarbeit.

Jilich, Aachen im November 1980 H. Ibach H. Liith
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1. Die chemische Bindung in Festkorpern

Festkorperphysik ist die Physik des festen Aggregatzustandes einer groBen Zahl
chemisch gebundener Atome. Die Betonung liegt dabei auf der groBen Zahl der
beteiligten Atome. Typische Volumen von ,,Festkorpern® liegen im Bereich von cm>. Die
Zahl beteiligter Atome ist deshalb von der GroBenordnung 10°°. Es erscheint hoffnungs-
los, mit einer solchen Zahl von Atomen auf das quantitative Verstandnis ausgerichtete
Wissenschaft betreiben zu wollen. Jedoch gerade die groBle Zahl beteiligter Atome
ermdglicht in vielen Filllen die quantitative Beschreibung durch neue, festkorpertypische
Modelle. Voraussetzung ist allerdings, daB sich die beteiligten Atome nicht willkiirlich
aus dem gesamten Periodensystem rekrutieren, sondern daB der Festkorper sich aus
einer begrenzten Anzahl von Elementen in bestimmter Ordnung aufbaut. Schaustiicke der
Festkorperphysik in diesem Sinne sind die Elementkristalle, d.h. dreidimensional
periodische Anordnungen von Atomen einer Sorte, oder auch die Verbindungen von
zwei Elementen.

Wenn wir also den Festkdrper mit seinen besonderen Eigenschaften verstehen
wollen, miissen wir uns ein Basisverstindnis zundchst im Hinblick auf zwei Fragestellun-
gen verschaffen: Die erste ist dic Frage nach den Kriften, die die Atome im Festkorper
zusammenhalten, also die Frage nach der chemischen Bindung. Die zweite ist die Frage
nach der strukturellen Ordnung. Die Erarbeitung dieses Basiswissens ist der Gegenstand
der ersten beiden Kapitel. Beide Kapitel konnen dazu nur eine kurze Einfiihrung geben.
Fiir genauere Darstellungen sei auf Lehrbiicher der Quantenchemie und Kristallogra-
phie verwiesen.

1.1 Das Periodensystem

Zur Einfihrung in das Verstindnis der chemischen Bindung wollen wir uns kurz noch
einmal den Aufbau des Periodensystems der Elemente vor Augen fithren.

Die Elektronenterme eines Atoms werden klassifiziert nach den Einelektronenzu-
stinden des radial-symmetrischen Potentials. Es gibt demnach 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s, 4p,
4d, 4f ... Zustinde, wobei die Zahl der Hauptquantenzahl n und die Buchstaben s, p, d, f
den Werten der Bahndrehimpulsquantenzahl entsprechen (1=0,1,2,3 ...). Dieser Klassi-
fizierung entspricht die Vorstellung, daB fiir ein bestimmtes betrachtetes Elektron die
Wirkung der iibrigen Elektronen durch eine kontinuierliche, feste Ladungsverteilung mit
abschirmender Wirkung auf das Kernpotential beschrieben werden kann. Zusitzlich zur
Hauptquantenzahl n und zur Bahndrehimpulsquantenzahl | gibt es noch die magneti-
sche Quantenzahl m, die (2/+ 1)Werte annehmen kann. Nach dem Pauli-Prinzip ist jeder
Elektronenzustand mit zwei Elektronen entgegengesetzten Spins besetzbar. Dadurch
ergibt sich mit steigender Kernladungszahl der in Tabelle 1.1 dargestellte Aufbau des
Periodensystems. Wie wir aus der Tabelle entnehmen, werden nach den 3p-Zustdnden



2 1. Die chemische Bindung in Festkdrpern

Tabelle 1.1. Aufbau des Periodensystems durch Fiillung der Schalen mit Elektronen. Zu den Elementen sind
jeweils die duBeren Elektronenniveaus angegeben, die gerade aufgefiillt werden. Die maximale Besetzung
der Niveaus ist in Klammern angegeben

s (2) H,He 4s (2) K,Ca S5p (6) In—Xe

2s (2) Li, Be 3d (10) Ubergangsmetalle Sc—Zn 6s (2) Cs,Ba

2p (6) BoNe 4p (6) Ga—Kr 4f (14) Seltene Erden Ce—Lu

35 (2) Na,Mg 55 (2) Rb,Sr 5d (10) Ubergangsmetalle La—Hg
3p (6) Al>Ar 4d (10) Ubergangsmetalle Y—Cd 6p (6) Ti-Rn

nicht, wie man nach den Energieniveaus des Wasserstoffatoms annehmen koénnte, die 3d-
Zustinde aufgefiillt, sondern zunéchst die 4s-Zustinde. Mit der nachfolgenden Auf-
fiillung der 3d-Zustiinde entsteht die erste Serie der Ubergangsmetalle (3d-Metalle). Ent-
sprechend gibt es 4d- und 5d-Ubergangsmetalle. Der gleiche Effekt bei den f-Zustinden
fiihrt zu den sogenannten seltenen Erden. Der Grund fiir diese Anomalie liegt darin,
dal} s-Zustdnde cine nichtverschwindende Aufenthaltswahrscheinlichkeit am Ort des
Kernes haben, wodurch sich die abschirmende Wirkung der iibrigen Elektronen weniger
bemerkbar macht und deshalb die Energie der s-Terme niedriger liegt.

Bringt man in einem Gedankenexperiment mehrere Atome allm#hlich ndher zusam-
men, so entsteht durch die Wechselwirkung der Atome untereinander eine Aufspaltung
der Terme. Ist eine groBe Zahl von Atomen beteiligt wie im festen Korper, so liegen die
Elektronenterme auf der Energieskala quasikontinuierlich verteilt, und man spricht
deshalb von Bindern (Abb. 1.1). Die GroBe der Aufspaltung hiingt vom Uberlapp der
betreffenden Wellenfunktionen ab. Sie ist also klein fiir tiefliegende Energieniveaus, die
ihren Schalencharakter auch im festen Korper behalten. Bei den hdchsten noch
besetzten Elektronentermen ist dagegen die Aufspaltung so groB3, daB s- und p- und ggf.
auch d-Zustinde ein gemeinsames Band bilden. Die Elektronen in diesem Band sind fiir
die chemische Bindung verantwortlich, weshalb man auch vom Valenzband spricht.
Ursache fiir die Bindung ist letztlich die durch die Aufspaltung ermdglichte Absenkung

2
: L -Schale Abb. 1.1. Aufspaltung der Ener-
2s gieniveaus bei Annidherung einer
groflen Zahl gleicher Atome der
ersten Reihe des Periodensystems
aneinander (schematisch). Der Ab-
stand r, soll etwa den Gleichge-
wichtsabstand in einer chemischen
Bindung charakterisieren. Durch

|
I
[
|
[ ;
% : 1s K-Schale die Uberlappung der 2s und 2p
I
I
I
[}

Elektronenenergie E

Binder wird auch das Element Be
mit zwei s-Elektronen zum Metall.
Tiefliegende Atomniveaus spalten
wenig auf und behalten deshalb
weitgehend ihren atomaren Cha-
Abstand r rakter

\4
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1.2 Kovalente Bindung 3

der Elektronenenergie, welche trotz erhdhter Repulsion der Kerne (bis zum Gleichge-
wichtsabstand) zu einer Verminderung der Gesamtenergie fithrt.

Von wesentlicher Bedeutung fiir die Art der Bindung ist es, ob im Gleichgewichtsab-
stand der Uberlapp von Wellenfunktionen im wesentlichen nur zwischen benachbarten
Atomen stattfindet oder ob die Ausdehnung der Wellenfunktionen so groB3 ist, daf3
gleich viele Atome mit erfaBt werden. Im ersten Fall sind fiir die Stédrke des Uberlapps
und damit fiir die Bindungsstirke nicht nur die Abstéinde der Atome voneinander,
sondern auch die Bindungswinkel von Bedeutung. Man spricht in diesem Sinne von
gerichteter Bindung. Sie wird auch als kovalente Bindung bezeichnet.

Die kovalente Bindung wird zwar in ihrer reinsten Form zwischen einigen Elementen
gleicher , Valenz“, d.h. gleicher Elektronenkonfiguration realisiert, doch ist gleiche
Elektronenkonfiguration weder notwendige noch hinreichende Voraussetzung fiir kova-
lente Bindung. Wichtig ist lediglich die relative Ausdehnung der Wellenfunktionen im
Vergleich zum interatomaren Abstand. Ist die Ausdehnung der Wellenfunktion grof3 im
Vergleich zum Abstand zwischen nichsten Nachbarn, so spielt die Position der néch-
sten Nachbarn eine geringere Rolle bei der Erzielung eines moglichst groBen Uber-
lapps mit vielen Atomen. Die Packungsdichte ist dann also wichtiger als die relative
Lage der niichsten Nachbarn. In diesem Sinne spricht man hier auch von einer
,ungerichteten Bindung. Der Fall groBer Ausdehnung der Wellenfunktion im Verhélt-
nis zu den atomaren Abstéinden ist charakteristisch fiir die metallische Bindung.

Fine ebenfalls ungerichtete Bindung jedoch mit extrem geringem Uberlapp der
Wellenfunktion ist die Ionenbindung. Sie entsteht, wenn ein Elektronentransfer von einer
Atomsorte auf eine andere energetisch geniigend giinstig ist. Ionenbindung setzt also die
Verschiedenheit der beteiligten Atome notwendig voraus,

In den folgenden Abschnitten wollen wir die verschiedenen Bindungstypen etwas
detaillierter kennenlernen.

1.2 Kovalente Bindung

Wir hatten die kovalente Bindung im Festkorper als eine Bindung charakterisiert, bei
der die Wechselwirkung zwischen den néchsten Nachbarn dominiert. Deshalb kénnen
wesentliche Eigenschaften dieser Festkorperbindung aus der Quantenchemiec der Mole-
kiile iibernommen werden. Zur Erlduterung wollen wir das einfachste Modell fiir die
Bindung in einem zweiatomigen Molekiil mit einem Bindungselektron diskutieren.
Der Hamiltonoperator 4 fiir dieses Molekiil enthilt die kinetische Energie des
Elektrons und die Coulomb-Wechselwirkung zwischen allen Partnern (Abb. 1.2a).

h? Ze? Z'e? Z7'e?

H=——A4— — .
2m ey, dmegry + 4mey R

(1.1)

Das richtige Molekiilorbital fiir das Elektron y,,, wiirde die Schrodinger-Gleichung

r;flpMn:EWMa (12)

losen. Allerdings muB man schon in diesem einfachen Fall auf Nidherungsidsungen
zuriickgreifen. Mit einer solchen Naherungslsung y berechnet sich der Erwartungswert
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1. Die chemische Bindung in FestkOrpern

Abb. 1.2a—c. Einfachstes Modell der kovalenten
Bindung (das H Molekiil). (a) Definition der
Symbole in (1.1). (b) Bindende und antibindende
Kombination von Atomorbitalen. Die bindende
Kombination fithrt zu einer Anhidufung der
Elektronendichte zwischen den Kernen, was zu
ciner Absenkung der Coulomb-Energie fiihrt.
(¢) Aufspaltung der Atomniveaus in binden-
den und antibindenden Zustand. Die gréBte Bin-
dungsenergie wird gewonnen, wenn gerade der
bindende Zustand voll, d.h. mit zwei Elek-
tronen, besetzt ist und der antibindende leer ist
{.Elektronenpaarbindung™)

(1.3)

Ein Ansatz fiir die Niherungslosung y ist die Linearkombination von Zustinden der

beiden getrennten Einzelatome

P=C WP+ Cg¥p.

(1.4)

Man kann zeigen, daB die Energie E' mit einer solchen Versuchsfunktion stets iiber dem
wahren Wert E liegt. Die besten Werte fiir die Koeffizienten c, und ¢y erhilt man, wenn
man sie so wihlt, daB sie zu einem minimalen Wert von E’ fithren.

Mit Hilfe der Abkiirzungen

S:jIPXWBd"
Hyp={wiAwadr,
H,g =§1pj§yf1p3dr

folgt fiir das zu minimalisierende E'

_ ciH o+ cgHyp+2¢acgH an

EY
c2+cgt+2c,0pS

(Uberlappungsintegral),

(1.5a)
(1.5b)
(1.5¢)

(1.6)
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Fiir das Minimum von E’ beziiglich ¢, und ¢y wird verlangt

OE OFE 0 L7

dca ey (L7
d. h.,es folgen die Sdkulargleichungen

Ca(Hpp—E)+cp(Hg— E'S)=0, (1.8a)

CA(Hpg— E'S)+cg(Hgg— EN=0, (1.8b)
deren Losungen durch des Verschwinden der Determinante bestimmt sind :

(Hps— EN(Hpg— E)— (H,z— E'S)*=0. (L.9)

Nehmen wir der Einfachheit halber gleiche Kerne (z.B. Hy) an, d.h. H,,=Hg,,
dann ergeben sich durch das Zusammenfiigen aus dem einen atomaren Eigenwert
H,, =Hpgg der freien Einzelatome zwei neue Molekularorbitale mit den Energien

’ HAA i HAB
E,<E,= 11s (L.10)
Hierbei ist wegen (1.5a) S =0 fiir unendlich weit voneinander entfernte Kerne gegeben,
wihrend beim Zusammenfallen beider Zentren S=1 wird. Aus (1.10) folgt, daB durch
den rdumlichen Uberlapp der Wellenfunktionen w, und wg eine Aufspaltung des
Energieniveaus H, , bzw. Hyp in ein etwas hoher und in ein etwas tiefer liegendes Niveau
des Molekiils resultiert (Abb. 1.2¢). Das zum energetisch hoher liegenden Energieniveau
gehdrende Molekiilorbital nennt man antibindend, das andere bindend. Im Molekiil
findet das Elektron auf dem energetisch etwas niedriger liegenden bindenden Orbital
Platz, was insgesamt zu ciner Absenkung der Energie bei der Bindung fiihrt. Diese
Absenkung entspricht der in der kovalenten Bindung steckenden Bindungsenergie.

Weiter erkennt man, dall nur unvollstindig besetzte, also mit weniger als zwei
Elektronen besetzte Orbitale von Finzelatomen kovalente Bindungen eingehen kdnnen:
Da das bindende Molekiilorbital nur zwei Elektronen (Pauli-Prinzip erlaubt zwei
Spineinstellungen) aufnehmen kann, wiirde sonst das energetisch hoher liegende antibin-
dende Orbital besetzt, was die Energicabsenkung wieder kompensieren wiirde.

Bei zweiatomigen Molekiilen, wie hier betrachtet, gehort zum bindenden Molekiil-
orbital die additive Uberlagerung von y, und g, d. h. yy =, + g [in (1.4) ist c, = ¢,
fir Molekiile mit gleichen Kernen]. Dies fiihrt, wie in Abb. 1.2b gezeigt, zu einer
Anhebung der Ladungsdichte zwischen den Kernen. Dadurch wird die Coulomb-
Repulsion der Kerne gemindert. Die antibindende Kombination =y, —yy fiihrt
dagegen zu einer Absenkung der Ladungsdichte.

Man sieht, dal kovalente Bindung mit einer Anhdufung von elektronischer Ladung
zwischen den das Molekiil oder den Festkorper bildenden Atomen verkniipft ist. Der
dafiir verantwortliche rdumliche ,,Uberlapp* der Wellenfunktion bestimmt die Stiirke
der energetischen Absenkung der bindenden Molekiil- oder Kristallatom-Orbitale und
damit die Bindungsenergie. Wie Abb. 1.3 zeigt, gibt es bei gegebenen Atomorbitalen
(s, p, d, etc.) fiir den Uberlapp giinstige und ungiinstige Orientierungen. Hieraus erklért
sich der stark gerichtete Charakter der kovalenten Bindung, der insbesondere bei den
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b)

Abb. 1.3a, b. Anschauliche Darstellung des rdumlichen Uberlapps zwischen je einer s und einer p-Wasser-
stoffwellenfunktion. Die rdumliche Ausdehnung der Orbitale ist dargestellt in Form von Flichen gleicher
Wellenamplitude. (a) Sich gegenseitig kompensierender Uberlapp zwischen s und p,. (b) Nichtverschwinden-
der Uberlapp zwischen s und p,

kovalent gebundenen Kristallen Diamant (C), Si, Ge mit ihrer tetraedrischen Nahord-
nung (Abb. 1.4) gegeben ist.

Diese kovalente tetraedrische Bindung sei am Beispiel des Diamanten etwas niher
betrachtet: Aufgrund seiner Elektronenkonfiguration 1s?, 2s2, 2p? wiire C nur in der
Lage zwei kovalente Bindungen (2 nur mit einem FElektron besetzte p-Orbitale)
einzugehen. Offenbar tritt beim Einbau in einen Kiristall aber eine stiirkere Energieab-
senkung insgesamt ein, wenn der Uberlapp von vier Bindungsorbitalen ermoglicht wird.
Im Einelektronenbild stellt man sich dies vereinfacht so vor, daB aus dem 2s-Orbital ein
Elektron in das leere 2p-Orbital angeregt wird. Die nun jeweils nur mit einem Elektron
besetzten drei 2p und 2s-Orbitale konnen vier Bindungen eingehen. Maximaler Uberlapp
zu den néchsten Nachbarn wird erreicht, wenn man aus den vier Wellenfunktionen 2s,
2p., 2p,, 2p, vier neue Linearkombinationen bildet. Diese neuen Molekularorbitale
nennt man sp*-Hybride und den Vorgang auch ,Rehybridisierung®. Der durch sie
ermdglichte Uberlapp zu den nichsten Nachbarn in den tetraedrischen Richtungen
fiihrt zu einer Energieabsenkung, die die notwendige Anregung des 2s-Elektrons in
das 2p-Orbital {iberkompensiert.

Abb. 1.4, Die tetraedrische Konfiguration nichster
Nachbarn in den Gittern von C, Si, Ge und «-Sn. Sie
ist eine Folge der dadurch erméglichten periodischen
Anordnung im dreidimensionalen Raum und der Aus-
bildung von sp*-Hybrid Orbitalen aus den Wellen-
funktionen s, p,, p, und p,
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Fiigt man nun Kohlenstoffatome zur Diamant-Struktur zusammen, bei der jedes
Atom gerade von vier weiteren in tetraedrischer Konfiguration umgeben ist (Abb. 2.12),
kann sich im sp*-Hybrid jedes Kohlenstoffatom mit seinem Nachbarn die verfiigbaren
Elektronen so teilen, daB gerade nur die bindenden Terme besetzt sind. Dadurch
entsteht ein vollgefiilltes Valenzband, welches vom néchsten dariiberliegenden leeren
(antibindenden) Band durch eine Liicke getrennt ist. Energie kann nur noch in Form
groBer Quanten zugefiihrt werden, die es gestatten, die Bandliicke zu {iberspringen. Des-
halb sind solche kovalent gebundenen Festkorper bei geniigend tiefen Temperaturen
Nichtleiter. Ist die Bandliicke nicht zu groB, kann die thermische Anregung von
Elektronen zu einer meBbaren Leitfihigkeit fithren. Man spricht dann von Halbleitern.
Eine genauere Definition wird in den Kapiteln 8 und 10 gegeben.

Eine vollstindige Absittigung der kovalenten Bindung wird bei den Elementen der
4. Gruppe C, Si, Ge und o-Sn in der den dreidimensionalen Raum erfiillenden,
tetraedrischen Konfiguration ermdglicht. Die Elemente der 5. Gruppe P, As, Sb
bendtigen dazu nur eine Dreierkoordination. Sie bilden Schichtstrukturen. Entspre-
chend bilden die Elemente der 6. Gruppe Te und Se Kettenstrukturen mit Zweierkoordi-
nation.

Kovalent gebundene Festkorper lassen sich natiirlich auch aus verschiedenen
Elementen herstellen. Als Beispiel betrachten wir Bornitrit. Die Elemente haben dabei
die Elektronenkonfiguration: B(2s2,2p); N(2s%,2p®). Aus diesen Elementen laBt sich
ebenfalls das Diamantgitter mit tetraedrischer Koordination aufbauen, Dabei ist jedes
Boratom von 4 Stickstoffatomen umgeben und umgekehrt. Zur gemeinsamen Bindung
steuert das Stickstoffatom 5 Elektronen und das Boratom 3 Elektronen bei. Insgesamt
ergibt sich also dieselbe Elektronenzahl pro Atom wie beim Kohlenstoffgitter. Wegen
der Verschiedenheit der Flemente hat die Verbindung aber einen Ionencharakter.
Dariiber soll im folgenden Abschnitt gesprochen werden.

Typische Bindungsenergien fiir rein kovalent gebundene Kristalle sind beispiels-
weise :

C (Diamant): 7.3eV pro Atom (712kJ/Mol);
Si: 4.64 eV pro Atom (448 ki/Mol);
Ge: 3.87 ¢V pro Atom (374 kJ/Mol).

1.3 Die Ionenbindung

Zur Erklirung der Ionenbindung werden zweckmiBigerweise die lonisierungsenergie
und die Elektronenaffinitiit von Atomen betrachtet. Die Ionisierungsenergie I ist dabei
definiert als diejenige Energie, die aufgewendet werden mu@3, um ein Elektron von einem
neutralen Atom zu entfernen. Die Elektronenaffinitit A ist die Energie, die gewonnen
wird, wenn man einem neutralen Atom ein zusétzliches Elektron hinzufiigt. Die
Tonenbindung bildet sich immer dann aus, wenn man Elemente mit vergleichsweise
niedriger lonisierungsenergie mit Elementen hoher Elektronenaffinitdt kombiniert. Als
Beispiel betrachten wir die Elemente Natrium-Chlor. Die Tonisierungsenergie von
Natrium betrigt 5,14 eV, die Elektronenaffinitit von Chlor 3,71¢V. Beim Transfer von
einem Elektron von einem Natriumatom auf ein Chloratom muB also die Energie von



Abb. L.5. Die beiden typischen
Strukturen fiir lonenbindung in
Festkorpern, die NaCl-Struktur
(links) und die CsCl-Struktur
(rechts)
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1,43 ¢V aufgewandt werden. Die elektrostatische Anziehung zwischen den beiden dabei
entstandenen Ionen fiihrt mit zunehmender Annédherung zu einem groBer werdenden
Energiegewinn, wobei der minimale Abstand durch die Summe der Ionenradien gegeben
ist. Insgesamt 140t sich auf diese Weise eine Energie von 4,51 ¢V gewinnen, wodurch eine
positive Energiebilanz von 3,08¢V verbleibt. Aus Natrium und Chlor kann also ein
zweiatomiges Molekiil mit starkem [onencharakter gebildet werden. Auch ridumliche
Strukturen lassen sich auf diese Weise aufbauen, indem jedes Chloratom von Natrium-
atomen umgeben ist und umgekehrt. Die sich ergebende Struktur ist durch optimale
Raumausnutzung bei gegebenen Ionenradien und durch die Bedingung bestimmt, daB
die Coulomb-Anziehung durch ungleichnamige Ladungen stiirker ist als die Coulomb-
AbstoBung der Ionen gleicher Ladung. Die fiir Zwei-lonenbindung typischen Struktu-
ren, die Natriumchlorid- und die Cidsiumchloridstruktur, sind in Abb. 1.5 abgebildet.

Die lonenradien bestimmen den minimalen Abstand deshalb, weil eine stirkere
Anniherung zu einem starken Uberlapp der ionischen Elektronenhiillen fithren wiirde.
Bei aufgefiillten Elektronenschalen fithrt dies (s. Abschn. 1.2) wegen des Pauli-Prinzips
zur Auffiillung energetisch hoher liegender antibindender Orbitale, was zu einem starken
Ansteigen der Energie und damit zur AbstoBung flihrt.

Wihrend sich dieser abstoBende Anteil des Gesamtpotentials analog zur kovalenten
Bindung nur aus quantenmechanischen Rechnungen ergibt, 1iBt sich der anzichende
Coulomb-Anteil der Energie in einer Ionenbindung einfach durch eine Summe iiber
Coulomb-Potentiale an den Ionenplitzen angeben: Fiir das Potential zwischen zwei
Tonen i und j mit dem Abstand r;; schreibt man

+ e? B
@i ;=T s
4n£0rij ri

(1.11)

hierbei ist der zweite, diec AbstoBung der Elektronenhiillen beschreibende Anteil ein
heuristischer Ansatz, der zwei {reie Parameter n und B enthilt. Diese Parameter miillten
natlirlich durch eine exakte quantenmechanische Behandlung des Problems geliefert
werden. Sie kOnnen aber auch, wie hiufig getan, durch Anpassung an experimentelle
MeBgroBen (lonenabstand, Kompressibilitdt usw.) gewonnen werden ; n liegt dabei in
vielen Féllen zwischen 10 und 16.
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Abb. 1.6. Energie als Funktion des Abstandes
zweier Ionen

Ionenabstand

Energie

Den typischen Verlauf eines solchen Potentials zeigt Abb. 1.6. Das Potential aller
Ionen j am Ort des lons i ergibt sich durch Summation:

@= D @ (1.12)

itj
Mit r als Abstand nidchster Nachbarn schreibt man
rii="rDijs (1.13)

wobel p;; spezifisch fir die betreffende Struktur ist. Besteht der Kristall aus N
Ionenpaaren, so ergibt sich die gesamte potentielle Energie zu

2
° Zi1+r§nzi). (1.14)

- n
Ameor (55 Pij i+jPij

¢=N@=N(
Hierbei nennt man die fiir eine spezielle Struktur charakteristische GréBe

4=y !

i+ Pij

(1.15)

Madelung-Konstante. Fiir die Natriumchloridstruktur ist 4 =1,748, fiir die Cdsiumchlo-
ridstruktur 1.763.
Typische Bindungsenergien sind:

fiir NaCl 7.95 eV pro Molekiil (764 kJ/Mol),
fiir Nal  7.1eV pro Molekiil (683 kJ/Mol) und
fiir KBr  6.92eV pro Molekiil (663 kJ/Mol).



