Kristallographie I:

Struktur der Festkorper, Streuung von Rontgenstrahlung und
Neutronen J. Fitter

WS2002/2003: 3 SWS Vorlesung (inkl. Mathematische Erganzungen) +2 SWS Ubungen zur Vorlesung

Inhalt der VVorlesung

Strukturbildung und Eigenschaften von Festkor pern
 Bindungskrafte
» Symmetrien und Gittertypen

« Elektrische und magnetische Material elgenschaften

Wechselwirkung zwischen Strahlung und Materie

» Wellen- und Tellchencharakter der Strahlung

« Strahlungsarten und Strahlungsquellen

* Streuprozesse mit Rontgenstrahlung und mit Neutronen

» Beugung und Strukturaufklérung

Kristallographie |



Literatur und Quellen

Atomphysik, Molekllphysik, Kristallphysik, Kristallographie, Neutronen — und
Rontgenstrahlung

«Experimentalphysik |11, Demtroder, Springer-Verlag, 1996

*Molekulphysik und Quantenchemie, Haken, Wolf, Springer-Verlag, 1998

*Fundamental University Physics 111, Alonso, Finn, Addison-Wesley Publishing Company, 1983
*Festkorperphysik, Ibach, Lith, Springer-Verlag, 1981

*Fundamentals of Crystallography: C. Giacovazzo, et a., Oxford University Press, 1995
*Principlesof Protein X-ray Crystallography, Jan Drenth, Springer Verlag, 1994

Kristallographie | 2



Klassifikation von Festkorpern

Einkristalle

» Orte der Atome sind durch ein periodisches
Gitter von Raumpunkten gegeben

> idealer Einkristall: periodisches Raumgitter
erstreckt sich Uber den gesamten Kristall
(Fernordung)

r'e “

Polykristalline Festkor per EPee % E kL
> besteht aus vielen kleinen ) LR R

Mikro-Einkristallen (Kristallite) SROah LR SLTEE.
> Grofe und Orientierung der Kristallite T—m;i-;ﬁ;ﬁ-]*ﬁl'\‘ "\._E : ¢ ¢

variieren regellos (z.B. Pulverproben) S :5_'; _*5 h;fi—fa_f*
> Periodizitét herrscht nur im Mikrokristall L~

":-," L LN

Kristallographie | 3



Klassifikation von Festkorpern

Amor phe Festkor per / Ao “ o
> keine regelmaldige Anordnung
der Atome bzw. der Molekile

%
» keine Periodizitat \,4/"-\* ’.-":,. - \‘\f
- 4

e e

» keine Fernordnung ™

Flussigkristalle _;_ ——
» Zwischenzustand zwischen kristallinen o . -

Festkorpern und einer isotropen Fliissigkeit ! - 2
»Zustand kann z.B. von der Temperatur = T
oder duReren Feldern abhangen n j f:_;’“"' (oo
(Beispiel: Liquid Crystal Display) et

n N
=> es kann eine ein-oder zweidimensionale Periodizital \, \\\ LY \2\
im Material induziert werden (=> Glaslbergang) \ \
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Bindungskréfte in Festkérpern

Uber sicht

kovalente Bindungen (z.B. Diamant, Germanium, Silizium)
ionische Bindungen (z.B. Alkalihalogenid-Kristalle)
metallische Bindungen (Metalle)

Van der-Waals Bindung (z.B. Edelgaskristalle)
Wasserstoffbriickenbindung (z.B. Eis, Proteinkristalle)

Wichtig fur Symmetrieim Kristall:
* | sotrope Potentiale (Van-der Waals Potential, Coulomb Potential, Metallbindung)

» Orbitalbindung, gerichtete Bindung (kovalente Bindung, Wasserstoffbriickenbindung)

b Kiristalle bei denen die Bindungen durch isotrope Potentiale dominiert werden,
zeigen vorzugswel se Kugel packungen (hexagonal oder kubisch dichteste
Kugelpackung). Nehmen nicht isotrope Potentiale zu, so kommt kommt es zur
Abweichung von der Kugel packung.
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Atomor bitale und Strukturbildung

Quadrate der Eigenfunktioneny™(J ,j ), welche die Aufenthaltswahrscheinlichkeitsdichte
eines Tellchens im kugel symmetrischen Potential angeben.

il

/ Ef Z4
—l S izz_:_:_.-o-’ 1=0 E _‘/_/'
] Y ! /<
’_‘.er i "-—__,_* s i ;/ J,»"‘ ; {
/ | 4 TR ¥ o ¥
X i — T
g S !
| X / | - \

Hauptquantenzahl n =1, 2, 3, 4.. => Elektronenschalen: K, L, M, N
Drehimpulsquantenzahl | mit O £ | £ n-1: traditionell bezeichnet mits, p, d, f
M agnetquantenzahl mmit -l E m£ |

Spinquantenzahl s fur Elektronens=+ 1/2
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Aufbau der Atomhtille
Anzahl der Elektronen im Schalenmodell

T e S 1 RPN | P Py R0 W o e ad)

maximale
Elektronenzahl 2 8 18 32
in der Schale X
: o 18 25 2p 35 3p 3d 4s 4p 4d 4f
Unterschalen 5 P IR S AR RS LR
..... :
Gesamtzahl aller |
Elektronen bis zur £ 10 | 28 60
gefiillten Schale X
s p = P
L Aufbau der Elektronenkonfiguration fur die Grundzustande leichter Elemente |
K|t H t} He
S P S P S P S P S P LA B B S P
L[ ¢} tH i 1t B H 1] [RREREL ) CRERERLRNLt ] [REERTEAES
K |14 Li HH Be t B i LY H ® it F t Ne

Pauliprinzip: Jede Elektronenschale kann maximal mit 2n? Elektronen besetzt sein.
Hundsche Regel: Im Grundzustand eines Atoms hat der Gesamtspin den grofi3tmaoglichen
mit dem Pauliprinzip vereinbaren Wert.

Die Anzahl der Elektronen in der auf3eren Schale bestimmt die chemischen Eigenschaften
des Atoms.
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Elektronenenergie E

Bindungskréfte in Festkérpern

(1) kovalente Bindung (Atombindung, homoopolar e Bindung)

»>Bei der kovalenten Bindung im Festkorper dominiert die Wechselwirkung zwischen
nachsten Nachbarn. Sie stellt i.A. elne gerichtete Bindung dar, wobei die Geometrie der
Bindung durch die Form der beteiligten Orbitale bestimmt wird.

»Bringt man mehrere Atome ndher zusammen, so entsteht durch die Wechselwirkung der
Atome eine Aufspaltung der Energieniveaus. Ist eine grof3e Zahl von Atomen beteiligt, so
liegen die Energieniveaus auf der Energieskala quasikontinuierlich vor (Bander). Die Grole
der Aufspaltung hangt vom Uberlapp der Wellenfunktionen ab. Sieist klein bel
tiefliegenden Niveaus und grof3 bei den Elektronen aul3erer Schalen (Vaenzbander).

Ursache fir die Bindung ist letztlich die

durch die Aufspaltung ermoglichte

Absenkung der Elektronenenergie die zur
Rk Verminderung der Gesamtenergie fuhrt.

Ny

At b ey A% N,

ﬁt‘ﬂ'}. \

"-’:':':"*':';'i'wf L

S e

R
-

Eigenschaften kovalenter Kristalle: sehr hart,
—— ts K-Schale schlechte Leiter von Warme und Strom
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Kovalente Bindung

Die kovalente Bindung wird in ihrer reinsten Form nur zwischen Elementen gleicher
,Vaenz“, d.h. gleicher Elektronenkonfiguration realisiert. Wichtig ist jedoch die relative
Ausdehnung der Wellenfunktion im Vergleich zum interatomaren Abstand.

Molekllorbitale
Naherungsverfahren zur Berechnung des Mol ekl orbitals aus Linearkombinationen
geeigneter Atomorbitale (LCAO).

Beispiel einer H,*-Bindung: “'a
Wellenfunktion fiir das H-Atom (A) im 1s-Grundzustand: F (r,) = - e
Pa,

Molekilwellenfunktion: Y (r,R) =c,F ,(r,) +C,F ()
Fir die Gesamtwellenfunktion gilt die folgende Normierung:

\ 2 2 N\ 2 3

dY‘ dt =c; dF A(rA)‘ dr ) ao: Bohrscher Radius

Uberlappintegral R: Abstand der Atome
2 213 :
+¢5 OF 5(rs) d£/ R Abstand
+2cc,Re(F JFgd¥r ol rg=r-R2
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L CAO-Naherung

Die atomare Wellenfunktionen sind bereits normiert, daher folgt fir die K oeffizienten:
G +C2+20C,S,g =1 . Hierbel ist S, = Re(f 4F 5dr das sogenannte
Uberlappintergral.

Damit ergeben sich die symmetrischen und antisymmetrischen MolekUlorbitale:
1

Y = (F,+F,) I Atomlagen und
T J2+2S,, AP Meﬂenfunkti on
1 .
Y, = F.-F o
*/2- ZSAB( A" Fo) |

[ ]

G

=

Der Erwartungswert fUr die Energieist:
(E)=¢Y HYdt

1
]
|
1
|
|
|
I
1

Hierbei ist H der Hamiltonoperator in der Schrodi ngergleichunlg
HY = EY des starren Moleklls:

e & 1 1
—D( )- * A
2m 4pe, Mg Rm

& s R) =E(R)XY (1,15, R)
e
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L CAO-Naherung

Aus der Schrddingergleichung erh@lt man nun die folgenden Energiefunktionen:
E,(R)= et e
1+S,;

mit H,,=cF,HF dr, und H,;=cF,HF d’ry
H - H
£ (R =T e

AB

Das Molekilorbital y ¢ ergibt einen bindenden

Zustand, wahrend y , einen abstof3enden
nicht stabilen Zustand darstellt.

Potentialkurven fur bindenden

und anti-bindenden Zustand
Atomlagen und Quadrat der

Wellenfunktion Kristallographie |

11



Hybridisierung von Atomor bitalen

Die Vaenzelektronen konnen bei der kovalenten Bindung Hybridorbitale bilden, deren

(haufig unsymmetrische Form) durch Uberlappung entstehen (Mischung aus s- und
p-Orbitalen). Durch die Wechselwirkung der Elektronen werden die,, reinen Atomorbitale

verformt. Die dabel entstehenden Orbitale stellen somit Linearkombinationen (Hybride)

der reinen Atomorhitale dar.
4 ] % i = e ﬁ\"l
Beispiel eines M o TRile *
1

sp-Hybridorbitals: s +p = ——={5:wp)
Linearkombination von ¥ v :

. )
s und p Orbital | A ; f,_..\:;; = (@s +¢p)

a)

/ \

sp-Hybridisierung fiihrt Al Ll Y
zu linearen Molekillen, wenn keine s /I Ny \
anderen Bindungen vorhanden sind. \/ /
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Weliter Beispiele von Hybridisierung

Am Beispiel des Kohlenstoffs kdnnen weiter Beispiele der Hybridisierung veranschaulicht
werden. Elektronenkonfiguration des C-Atoms im Grundzustand: (15)2(2s)%(2p,)(2py). Das
C-Atom hat also zwei ungepaarte Elektronen mit denen Bindungen ausgebildet werden.

Graphitstruktur
5 —_ PR des Kohlenstoffs
sp~-Hybridisierung i ,,3_’—__‘?_
trigonal die 3 gerichteten Bindungen  T—e—1<, o<
liegen in einer Ebene | :‘i;};; T
=> Schichtstruktur s T S M
P k

Diamantstruktur | > i
des Kohlenstoffs | A !} |
. b, &
spi-Hybridisierung e il e

— ¥ die4 gerichteten Bindungen
verbinden Atome in den Ecken
elnes Tetraeders

aus 1 s- und 3 p-Orbitalen
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s-Bindungen, p-Bindungen, M ehrfachbindungen

Die Wahrscheinlichkeitsverteilung fir die an Bindungen beteiligten Valenzel ektronen ist fir

die bisher behandelten Bindungen raumlich beschrankt (s -Bindung). Neben diesen gibt
es aber auch delokalisierte Valenzelektronen die bei sogenannten p-Bindungen zu finden
sind. Hier die Veranschaulichung am Beispiel des Benzol.

s-Bindungen p-Bindungen

Die p,-Orbitale des Benzolringes stellen
durch Hybridisierung eine weiter Bindung
zur Verfugung. Dadurch entstehen in der
Ringstruktur abwechselnd Einfach- und
Doppelbindungen (konjugiertes

Doppel bindungssystem)

Einfachbindungen sind immer

s -Bindungen.

Doppelbindungen bestehen aus einer
s -Bindung und elner p-Bindung
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Weliter Beispiele von Hybridisierung

Eine weitere, erst 1985 entdeckte Struktur des Kohlenstoffs, stellt die Cgo- Struktur oder
das sogenannte Buckminister-Fulleren (Bucky-ball) dar.

Fulleren :
n Fulleren kdnnen beim V erdampfen von

Graphit in Heliumatmosphare entstehen

sp?-Hybridisierung mit
zusdtzlichen delokalisierten
p-Bindungen

Neben Cgy werden noch weiter Molekile
dieser Art C,, gefunden, wobei n zwischen
32 und einigen hundert liegen kann.

12 Funfecke
20 Sechsecke
Durchmesser ~ 0.7 nm

Kristallographie | 15



Bindungskréfte in Festkérpern

(2) ionische Bindung (heter opolare Bindung)

» Edelgas-Konfiguration wird erreicht entweder durch Abgabe aller Elektronen der
Aulenschale (bevorzugt von Elementen der 1. Hauptgruppe) order durch Aufnahme von
Elektronen (bevorzugt von Elementen der V1. und VII. Gruppe).

»Zur Erklarung der lonenbindung werden Atom
zweckmaldigerweise die lonisierungsenergie (1)
und die Elektronenaffinitat (A) von Atomen

. . % L * £ &
betrachtet. |: Energie um eine Elektron von ree
einem neutralen Atom zu entfernen; A: Energie
die gewonnen wird wenn einem neutralen Elektronenaufnahme lan2™

&

Atome en Elektron hinzugeftgt wird.
/abgesﬂhlnﬁsene innenschale

T
I..'Iﬁ.': . : '
1 * L 3 E = 2 i:'_-;_ : -."- .._.-.: :.-

lon3+

»lonenbindungen bilden sich immer dann aus,
wenn man Elemente mit vergleichsweise
niedriger lonisierungsenergie mit Elementen
hoher Elektronenaffinitét kombiniert (z.B.

nicht abgeschlossene AuBenschale

Elektronenabgabe

NaCl).
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Bindungskréfte in Festkérpern

Beispiel NaCl

» Elektronenkonfiguration

Na: (15)%(25)%(2p)°(39)*

Cl: (19)%(25)%(2p)°(35)* (3p)°

» lonisierungsenergie von Na: 5.14 eV

> Elektronenaffinitét von Cl: 3.71 eV

» Elektrostatische Anziehung bel minimalem
Abstand: 4.51 eV

» Energiebilanz: Eg = 3.08 eV

NaCl
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Bindungskréfte in Festkérpern

Potential der ionischen Bindung

lonenradien bestimmen den minimalen Abstand zwischen lonen. Neben der
el ektrostatischen Anziehung (Coulomb-Potential) kommt es bel sehr kleinen Radien zum
Uberlapp der ionischen Elektronenhiillen. Die fiihrt wegen des Pauli-Prinzips zu anti-
bindenden Orbitalen (siehe kovalente Bindungen) und zur einer starken repulsiven
Komponente.

) . . . . e’ B
FUr das Potential zwischen zwei lonen gilt: Fi= +—

ey T

I+

Das Potential aller lonenj am Ort deslonsi ergibt
sich durch Summation: o N
F =aF; |
it ]
Der Abstand nachster Nachbarn rj; = rp; hangt von der
betreffenden Struktur ab. Besteht der Kristall aus N

|onenpaaren so ergibt sich flr die gesamte potentielle
Energie

Energie

Ionenabstand
& ¢ +1 B 10
F=NF =N -, >3 ~ =

> a na 9 V/
é peyr iy B i Py g
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Bindungskréfte in Festkérpern

Potential der ionischen Bindung
Hierbel nennt man die fur eine spezielle Struktur charakteristische Grole

A=Q 1
irj P

M adelung-K onstante.Um eine genaue Berechnung der
elektrostatischen Energie durchzufUhren, mul3 beriicksichtigt
werden, dal3 wegen der grol3en Reichwelte des Coulomb
Potentials (~1/r) nicht nur nédchste Nachbarn, sondern auch
weliter entfernte lonen einen Beitrag zum Potentia liefern.
Diese Berechnung erfolgt fur die speziellen Gitterstrukturen
mit Hilfe der Madelung-Konstante,, die der Geometrie der
|lonenanordnung im Kristall Rechnung tragt.
Beispiel fur die Natriumchloridstruktur: A = 1.748

NaCl-Struktur:

Eigenschaften von lonenkristallen: leiten Strom und Warme schlecht, hartes sprodes Material,
viele lonenkristalle sind diamagnetisch
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Bindungskréfte in Festkérpern

Elektronegativitat zur Abschatzung deslonencharakterseiner Bindung

| onenbindungen und kovalente Bindungen sind Grenzfélle, wobei die kovalente Bindung
nur zwischen gleichen Atomen realisierbar ist. Die Mehrzahl der in der Natur
beobachtbaren Bindungen stellen einen Mischtyp beider Bindungsarten dar. Eine
gualitative Abschétzung Uber den lonencharakter einer Bindung ermoglicht die Skala der
Elektronegativitat : X = 0.184 (I+A)

Je groler die lonisierungsenergie und

Li Re B C N 0 F . o
L0 i5 20 )5 3.0 35 40 die Elektronenaffinitét eines Atoms
Na M Al Si p S Cl sind, desto starker ist die Tendenz in
0.9 1.2 .5 1.8 2.1 2.5 3.0 einer Verbindung ein Elektron an sich
K Ca  Sc Ge As  Se  Br  zuziehen.

0.8 1.0 £.3 1.3 2.0 2.4 2.8

Rb Sr Y Sn Sb Te J

0.8 1.0 1.3 1.8 1.9 2 2.5

Die Elektronegativitatsdifferenz ist ein Mal3 fur den lonencharakter einer Bindung.
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Bindungskréfte in Festkérpern

Elektronendichten der Valenzelektronen

Beispiele fur typische lonenbindung (NaCl) und kovlente Bindung (Silizium)

Cl_;n')}/ \\kzégﬂﬂ Silizium

jﬂ/f/“

\\
/

lir

015

\

—]

Na* {f{;l" '

lonenbindung: Elektronen sind am Ort des lons konzentriert
kovalente Bindung: Elektronendichte ist zwischen den Atomen zu finden

< |
S
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Bindungskréfte in Festkérpern

Kugelpackung der Ionen mit kugelsymmetrischen Potentialen

Die lonen zeigen in ihrer Potentiallandschaft elne sphéarische Symmetrie ohne
Vorzugsrichtung (wie z.B. kovalente Bindungen). Daher liegen die lonen im Kristall
haufig in einer dichten Kugel packung vor. Wichtige Beispiel sind die kubisch dichteste
und die hexagonal dichteste Kugelpackung (ccp: cubic-closed packed; hcp: hexagonal-
closed packed).

hexagonal-closed

l ) packed

cubic-closed packed ;)
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Bindungskréfte in Festkérpern
(3) metallische Bindung

Die Bindung bei Metallen kann al's eine Elektronenanhéufung zwischen den Kernen
betrachtet werden. Im Gegensatz zur kovalenten Bindung sind die Wellenfunktionen
hier aber sehr ausgedehnt im Vergleich zu den Bindungsabstanden.

= Radialamplituden der jeweiligen
Ni 4s%3d® - Wellenfunktionen. Angegeben sind
ﬂ die Radien (halbe Distanzen)
zu den nachsten (r,), den Ubern&chsten (r»)
und den drittnachsten (r3) Nachbarn.

=

Amplitude

'.] 1 | L - -

=>starker Einfluf® der 4s und 3d Wellenfunktion auf entfernte Nachbarn im Kristall.

Dies fuhrt zur Abschirmung der positiven Ladungen und zu einer Bindung, ahnlich
der kovalenten Bindung.
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Metallische Bindung

» Wegen der starken Delokalisierung der Valenzelektronen im gesamten Kristall sind
die Bindungskréafte in Metallen nicht gerichtet. Die Struktur von Metallen ist daher
weitgehend durch die Bedingung optimaler Raumerfillung bestimmt (Kugelpackung).

» Die Edelgas-Konfiguration wird hier durch Abgabe aller Elektronen der Aul3enschale
erreicht. Im Gegensatz zu den anderen Bindungsarten sind die Valenzel ektronen nicht
an eln bestimmtes Atom gebunden.

> Wie bel der lonenbindung wirken bei der = - o - |
Metallbindung ungerichtete el ektrostatische L y B
Krafte. Individuelle Molekile (Al,, Nay) | 2 @ ® &9 S €

liegen nur in der Dampfphase vor. Die - )
Metallionen formen ein M etallgitter, und 2 & & 6 & |
die zugehorigen Elektronen durchdringen G e . =4 =
dieses Gitter gleichmafdig und bilden ein o] e
leicht ver schiebbar es Elektr onengas. . ey W

» Metallbindungen bilden einen sehr
guten elektrischen Leiter. Be Metallgitter und Elektronengas
Stromdurchgang bleibt die Struktur des

L eiters erhalten. Kristallographie | 24



Bindungskréfte in Festkérpern

(4) Van der WaalsBindung

> Allgegenwartige Wechselwirkung, die ihre Ursache in Ladungsfluktuationen hat
(Dipol-WW). Sieist i.A. nur zwischen Atomen mit abgeschlossenen Schalen (Edelgase)
oder zwischen geséttigten Molekilen bei denen andere Bindungen nicht mdglich sind,
bemerkbar.

» Die resultierende Bindungsenergie hangt von der Polarisierbarkeit der beteiligten
Atome ab und ist in der GrofRenordnung von 0.1 eV => typischerweise grofer
Bindungsradius.

anziehende vdW-Wechselwirkung: F . =- -

r 6

Bei kleinen Abstanden mit R <(r,)+(r,) tiberlappen die Elektronenhiillen benachbarter
Atome und es kommt zu einer el ektrostatischen Abstol3ung mit einem repulsiven Tell des
Potentials (mit einer R12-Radiusabhangigkeit). Ingesamt flihren beide Terme zum
sogenannten L ennar d-Jones-Potential

6 12
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Bindungskréfte in Festkérpern

Kristalle aus Edelgasatomen (Ne,Ar,Kr,Xe) haben vergleichsweise kleine
Bindungsenergien und kénnen daher nur bei sehr tiefen Temperaturen als Festkorper
existieren.

repulsiv: 1/r2- Abhangigkeit
Element EgleVv] TJK] d [nm]

Ne 0.02 24 0.313
Ar 0.08 84 0.376 phis oo
Kr 0116 | 117 0.401 o
Xe 0.17 116 0.435 '

oot 0t

Helium wird auch fur T® O unter
Normaldruck nicht fest (erst bei p > 28 bar)

Ey, 10~*

attraktiv:
1/r8-Abhangigkeit

2.0

Beispiele: Molekulkristalle (CH,,CO,,Cl,) |
Eigenschaften: keine permanenten Dipole, Tl
leiten Strom und Wéarme schlecht,
sehr kompressibel und verformbar

Kristallographie | 26



Bindungskréfte in Festkérpern

(5) Wasser stoffbr tickenbindung

» Von Wasserstoffbriickenbindung spricht man, wenn ein Wasserstoffatom (Proton) an
zwel weitere Atome gebunden ist. Das Proton polarisiert die beidden Atome und
vermittelt so eine anziehende Kraft.

»Die Starke der H-Bricke liegt zwischen der einer ionischen Bindung und der einer

van-der Waals Bindung.
J unsymmetrischer Typ: A —H »xB

Beispiel: H,O
symmetrischer Typ: A—H-A e H©
Beispiel: HF? \ /
_ o B o ----- € o
s . \
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Beispiele und Bedeutung von Wasser stoffbr tickenbindungen

Wasserstoffbrickenbindungen spielen fir die Struktur und Interaktion von
Biomolekilen (Proteine, Nukleinsduren, etc.) eine zentrale Rolle.

a-Heix in
einer Proteinstruktur
Y @ Elsstruktur nach Pauling
4 ME’"-”F! &:1 ’_"’E "j,;h,-& —,,%;‘;
ﬁfi _1').3 &é e
b -&:fm‘-'c*- :
Y& o Qe 4
] : S - 5
e, gt 2
é ' ‘*-c-r:l'b-' n&gi::ﬁ_:ﬁ' _:_fé;;fa'!'__ﬂ—,, *
@\:. J-jq___ff )3 1“’?“’ ‘Néj:%
Py 4 .
| l-ll, é‘ 3.6 residues/turn - A
ér; T I !/‘;’% AR gg}
‘*E_.-N\ ? I ? I I l
é / I—®__ | fﬁm:;iﬁ—-“f—d__ﬁ;if_#_#_h ‘
= - =4S
9
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Vergleich der Bindungsenergien

Bindungstyp Beispiel Substanz Bindungsenergie
[kYmol]

Kovalent C (Diamant) 712

lonisch NaCl 764

Metallisch Na 107

H-Bricke H,O 30

Van-der-Waals | CH, 10

Typischerweise liegt die Schmel ztemperatur eines Festkorpers
umso hoher, je grolRer die Bindungsenergieist.
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