
Energie der Molekülorbitale als Funktion des Abstandes
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Elektronendichte in Germanium

Kovalente Bindung
Diamant

Oft tetraedrische Koordination
Kovalente Festkörper sind i.A.

hart (z.B. Diamant)
elektrische Isolatoren
transparent für langwelliges Licht

Elektronendichte nicht kugelsymmetrisch

Beispiele:
Silizium
InSb
Mg2Sn



Molekülorbitale in AB

Asymmetrische Moleküle



Na Cl Na+Ionisierungsenergie
Cl-

(5.14 - 3.61) eV
Na+ Cl-

Na+Cl-

Na+Cl-

Ionenbindung
-7.9 eV

Ionische BindungNaCl



Energie pro Molekül

Potenzial eines KCl Kristalls
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Gesamtspin 0
Elektronische Energie -80 eV

+

Gesamtspin 1
Elektronische Energie -59 eV

1s↑1s↓

1s↑2s↑

Pauli Prinzip
1H 1H 2He



Einheit: Å

Atom- und Ionenradien



Ionisierungsenergien
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Verschiebung
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Grundzustand
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Lennard Jones Potenzial
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Lennard-Jones Potenzial

Sir John Edward
Lennard-Jones
1894-1954

Materialien:
- Edelgase (z.B. Argon)
- Moleküle: Cl2, H2

Bindungsenergie: 0.01 .. 0.1 eV

Nachbar-Abstände: ~ 4 Å

Weich, niedriger Schmelzpunkt

Elektrische Isolatoren

Transparent



Eigenschaften von Edelgaskristallen
extrapoliert auf 0 K und 0 atm

Edelgaskristalle
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Kovalent

Bindungsarten



Wasserstoffbrücken



Wasserstoffbrücken in Nukleinsäuren
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Elektronegativität : Trend




