
 

2. Kristallchemie 

Nach den Worten des Begründers der modernen Kristallchemie, VICTOR MORITZ GOLDSCHMIDT 
(1927), ist es die Aufgabe der Kristallchemie, „festzustellen, welche gesetzmäßigen Beziehungen 
zwischen der chemischen Zusammensetzung und den physikalischen Eigenschaften kristalliner 
Stoffe existieren und in welcher Weise die Kristallstruktur – die Anordnung der Atome im Kris-
tall – von der chemischen Zusammensetzung abhängt“ [2.1]. Er bezeichnete es seinerzeit als 
Grundgesetz der Kristallchemie, dass die Struktur eines Kristalls durch a) die Mengenverhältnisse, 
b) die Größenverhältnisse und c) die Polarisationseigenschaften seiner Bausteine bedingt ist, und 
begründete damit ein Programm, das bis heute noch nicht voll aufgearbeitet ist. 

Bereits die von NICOLAUS STENO (1669) beobachtete Konstanz der Winkel zwischen den Flächen 
einer Kristallart – später von ROME DE L’ISLE (1772)  als Gesetz der Winkelkonstanz formuliert – 
stellte eine erste gesetzmäßige Beziehung zwischen der Zusammensetzung und den äußeren Eigen-
schaften eines Kristalls her. GUGLIELMINI (1688)  entwickelte Vorstellungen über den Zusammen-
hang von Form und Substanz bei Salzen, und HAÜY  (1784) formulierte als allgemeingültige Er-
kenntnis, dass jedem chemischen Stoff ganz bestimmte, für ihn charakteristische Kristallgestalten 
zukommen. Dieser Erkenntnis schienen später die Entdeckungen der Isomorphie und der Polymor-
phie durch FUCHS  (1815) MITSCHERLICH  (1819) und ROSE  sowie der Mischkristallbildung durch 
BEUDANT (1818) zu widersprechen, führten aber im weiteren zu einer vertieften Einsicht in die kris-
tallchemischen Gesetzmäßigkeiten. Ein sehr eindrucksvolles Beispiel für die Beziehungen zwischen 
chemischer Konstitution und Eigenschaften waren die Beobachtungen von PASTEUR  (1860) über die 
optische Aktivität  der Weinsäure (vgl. Abschn. 4.5.9.): Rechtsweinsäure (d-Weinsäure) und Links-
weinsäure (l-Weinsäure) drehen die Schwingungsebene von polarisiertem Licht zwar um den glei-
chen Betrag, doch in entgegengesetzter Richtung, während sich ihre chemischen und physikalischen 
Eigenschaften völlig gleichen; entsprechend bilden die beiden Weinsäuren enantiomorphe Kristall-
formen (Kristallklasse 2), die zueinander spiegelbildlich sind (Bild 1.59) und so die Spiegelbildiso-
merie ihrer Struktur zum Ausdruck bringen. 

Die Entwicklung des Reflexionsgoniometers durch WOLLASTON (1809)  schuf die Vorausset-
zung für exakte morphologische Untersuchungen und führte zur Sammlung einer großen Fülle 
von Daten an Mineralen sowie künstlichen Kristallen anorganischer und organischer Verbindun-
gen. Diese Daten wurden von GROTH in einem mehrbändigen Werk „Chemische Kristallogra-
phie“ (erschienen 1906–1919) zusammengefasst, das Angaben von über 7 000 kristallinen Subs-
tanzen enthält. Vorstellungen über den konkreten Aufbau von Kristallstrukturen aus Atomen 
wurden erst relativ spät von BARLOW  und POPE (1888) sowie von GROTH  (1906) entwickelt.  

Einen entscheidenden Fortschritt für die gesamte Kristallographie brachte die Entdeckung der 
Röntgenbeugung an Kristallen durch v. LAUE, FRIEDRICH und KNIPPING (1912), der schon bald 
die ersten röntgenographischen Strukturbestimmungen durch W. H. BRAGG und W. L. BRAGG 
(1913) folgten. Als erste wurden die Strukturen von Halit (Steinsalz) NaCl, Diamant C, Fluorit 
CaF2, Pyrit FeS2 und Calcit (Kalkspat) CaCO3 bestimmt. Heute sind die Kristallstrukturen von 
vielen tausend Verbindungen bekannt, womit ein breites und sicheres Fundament geschaffen 
wurde, von dem aus die allgemeinen Prinzipien der Kristallstrukturlehre und Kristallchemie ent-
wickelt werden konnten.  
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2.1. Grundkonzepte der Kristallchemie 

Die Kristallchemie hat die Frage zu beantworten, warum ein gegebener Stoff diese oder jene Kris-
tallstruktur bildet, warum er unter gewissen Bedingungen eben diese und keine andere, gleichfalls 
denkbare Kristallstruktur annimmt, wie sie etwa von einer analogen Verbindung mit der gleichen 
Stöchiometrie bekannt ist. 

Im Prinzip sollten sich alle Strukturen aus den physikalischen Eigenschaften der sie zusam-
mensetzenden Atome herleiten lassen, insbesondere aus den quantenchemischen Eigenschaften 
ihrer Elektronenhülle. Ein derartiges rigoroses Konzept lässt sich wegen der ihm innewohnenden 
Schwierigkeiten in absehbarer Zeit nicht durchführen. Die Kristallchemie stützt sich stattdessen 
auf empirische Konzepte, die leichter zu überschauen und zu handhaben sind. 

Als erstes gehört hierzu das Konzept einer konkreten Größe der Kristallbausteine, wie es in der 
Angabe von Radien für Atome oder Ionen zum Ausdruck kommt. Dem steht allerdings entgegen, 
dass die quantenmechanische Wellenfunktion eines Atoms mit zunehmender Entfernung vom 
Atomkern nur asymptotisch gegen Null geht, ein Atom also physikalisch nicht definitiv begrenzt 
ist. Trotzdem hat sich das Konzept bewährt, den Atomen bzw. Ionen in einer Kristallstruktur eine 
gewisse Größe zuzuordnen, die sich immer wieder in den gegenseitigen Abständen manifestiert, 
die benachbarte Kristallbausteine zueinander einhalten. Den Atom- bzw. Ionenradien kommt des-
halb keine absolute, definitive Bedeutung zu, und man kann ihre Werte nicht beliebig präzisieren. 
Sie variieren vielmehr mit der Methode, nach der sie abgeleitet wurden, und hängen auch von der 
Art der Wechselwirkung zwischen den Kristallbausteinen ab, so dass man beispielsweise zwi-
schen den Radien in Ionenkristallen, in kovalenten Kristallen, in Metallen oder in Molekülkristal-
len unterscheiden muss. 

Die Angabe von Radien für Atome bzw. Ionen impliziert zugleich das kristallchemische 
Grundkonzept der Kugelpackungen. Nach diesem Konzept werden die Atome bzw. Ionen als 
(näherungsweise) starre Kugeln betrachtet, die sich zu Kugelpackungen aneinanderlagern, welche 
sich nach rein geometrischen Gesichtspunkten beschreiben lassen. Dieses vor allem von V. M. 
GOLDSCHMIDT ausgebaute Konzept wurde von LAVES [2.2] als Raumerfüllungspostulat erweitert 
und verallgemeinert; es umfasst drei Prinzipien: 

1. Raumprinzip. Die Bausteine ordnen sich in einer Kristallstruktur so an, dass der Raum am 
effektivsten ausgefüllt wird (Prinzip der dichten Packung). 

2. Symmetrieprinzip. Die Anordnung der Bausteine strebt nach einer möglichst hohen Symme-
trie. 

3. Wechselwirkungsprinzip. Die Anordnung erfolgt so, dass die einzelnen Bausteine mit mög-
lichst vielen anderen Bausteinen in Wechselwirkung stehen (d. h. benachbart sind). 

Diese Prinzipien sind am deutlichen bei den Strukturen von Ionenkristallen, von Metallen und 
Metall-Legierungen ausgeprägt, in denen die Näherung kugelförmiger Bausteine weitgehend zu-
trifft. Bei Molekülkristallen ist stattdessen von anderen geometrischen Formen (z. B. von Kalot-
tenmodellen) der Moleküle auszugehen. Obwohl die Moleküle organischer Verbindungen vielfäl-
tige und häufig recht komplizierte Formen haben, sind auch bei Molekülkristallen vor allem das 
Prinzip der dichten Packung und das Symmetrieprinzip weitgehend verwirklicht, was von KITAI-
GORODSKI mit vielen Beispielen belegt worden ist. Weniger gut erfüllt sind die Prinzipien hin-
gegen bei Kristallstrukturen mit kovalenter Bindung, insbesondere nicht das Prinzip der dichten 
Packung. Die Erklärung hierfür folgt aus den Eigenarten der kovalenten Bindung, insbesondere 
aus deren Lokalisation an den einzelnen Atomen. 

Diese Bemerkung führt uns zum nächsten Grundkonzept der Kristallchemie, dem Konzept der 
kristallchemischen Bindungen. Eine kristallchemische Bindung ist nichts anderes als eine chemi-
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sche Bindung, d. h. eine durch quantenmechanische Wechselwirkungen der äußeren Elektronen 
bewirkte Kohäsion der Atome. Gegenüber der chemischen Bindung schlechthin ist eine kristall-
chemische Bindung nur dadurch gekennzeichnet, dass sie den Zusammenhalt einer Kristallstruk-
tur bewirkt. Die Diskussion der chemischen Bindungseigenschaften hat von den Elektronenkonfi-
gurationen der Atome auszugehen, wie sie sich auch im Periodensystem der Elemente 
niederschlägt (Tabelle auf dem hinteren Vorsatzpapier). Die komplexen quantenmechanischen 
Gegebenheiten einer chemischen Bindung werden überschaubar, wenn man von vier Grenztypen 
der chemischen Bindung ausgeht. Es sind: 

a) die ionare (elektrovalente, heteropolare oder polare) Bindung, 
b) die kovalente (homöopolare) Bindung, 
c) die metallische Bindung und 
d) die VAN-DER-WAALS-Bindung oder Restbindung. 

Sie werden in den folgenden Abschnitten beschrieben. Diese vier Bindungstypen sind Grenztypen 
und treten nur selten in reiner Form auf. Meist haben wir es mit „gemischten“ Bindungszuständen 
zu tun, wobei allerdings häufig der eine oder der andere Typ überwiegt. Zuweilen werden auch 
die konkreten Anteile der Bindungstypen an einem Bindungszustand (z. B. in Prozent) angegeben. 
Von dieser Mischung der Bindungstypen ist der Umstand zu unterscheiden, dass in bestimmten 
Kristallstrukturen zwischen verschiedenen Teilen der Struktur unterschiedliche Bindungszustände 
wirksam sein können. In manchen Strukturen lässt sich eine ganze Hierarchie verschieden starker 
Bindungen feststellen, wobei für die kristallchemische Stabilität einer Kristallstruktur die jeweils 
schwächste Bindung den Ausschlag gibt. Strukturen, in denen hauptsächlich ein Bindungstyp 
wirksam ist, werden als homodesmisch, solche, in denen mehrere Bindungstypen wesentlich sind, 
werden als heterodesmisch bezeichnet. 

Die kristallchemischen Grundkonzepte werden in den nächsten Abschnitten näher ausgeführt. 
Eine weitere Aufgabe der Kristallchemie ist es dann, die Kristallstrukturen systematisierend zu 
beschreiben und zu interpretieren; von dieser außerordentlich umfangreichen Thematik kann im 
Folgenden nur ein kleiner Ausschnitt behandelt werden.  

2.2. Kugelpackungen 

Eine Kristallstruktur wird durch die Angabe der Positionen ihrer Bausteine (Atome, Ionen, Mole-
küle), d. h. durch deren Koordinaten in der Elementarzelle, beschrieben (vgl. Abschn. 1.2.). Be-
trachten wir die Struktur eines Halitkristalls (Bild 1.2): Sie besteht aus Natriumionen und aus 
Chlorionen im Mengenverhältnis 1:1, wobei jede Ionensorte für sich die Positionen eines kubisch 
flächenzentrierten Gitters (vgl. cF im Bild 1.6) besetzt. Jedes Natriumion hat als nächste Nach-
barn sechs Chlorionen in gleichem Abstand, und jedes Chlorion hat als nächste Nachbarn sechs 
Natriumionen. Die Anzahl der nächsten Nachbarn eines Kristallbausteins wird als seine Koordi-
nationszahl bezeichnet (im Schriftsatz wird sie in eckige Klammern eingeschlossen: Na[6]Cl[6]). 
Denken wir uns die Mittelpunkte der Nachbarionen durch Geraden verbunden, so entsteht ein 
Polyeder, das Koordinationspolyeder. Im Beispiel der NaCl-Struktur besetzen die einem Na-Ion 
benachbarten sechs Cl-Ionen jeweils die Ecken eines Oktaeders, dessen Mittelpunkt das betref-
fende Na-Ion einnimmt; man spricht deshalb von einer oktaedrischen Koordination. Umgekehrt 
werden auch die Cl-Ionen von den sechs Natriumionen oktaedrisch umgeben – beide Ionenarten 
haben in diesem Fall also die gleichen Koordinationspolyeder. Das muss nicht in allen Fällen so 
sein, z. B. haben in der NiAs-Struktur (Bild 2.24) die beiden Ionenarten die gleiche Koordina-
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tionszahl, aber verschiedene Koordinationspolyeder. In bestimmten Kristallstrukturen kann ein 
und dieselbe Ionenart auch auf Positionen mit unterschiedlichen Koordinationspolyedern verteilt 
sein. Kristallstrukturen, die wir, wie im Beispiel der NaCl-Struktur, mittels sich gegenseitig 
durchdringender Koordinationspolyeder beschreiben können, bezeichnen wir als Koordinations-
strukturen. 

Bis soweit ist es noch nicht nötig, irgendwelche Annahmen über die Form und die Eigenschaf-
ten der Ionen zu machen. Wie sich gezeigt hat, kann man eine weitgehende Einsicht in die Bau-
prinzipien der Kristallstrukturen gewinnen, wenn man von der Voraussetzung ausgeht, dass sich 
die Ionen bzw. Atome in einer Kristallstruktur wie starre Kugeln verhalten, die sich gegenseitig 
berühren. Man gelangt so zu der im Bild 1.1 wiedergegebenen Modellvorstellung von der NaCl-
Struktur. Diese Interpretation der Kristallstrukturen als Kugelpackungen gestattet es, ihren Auf-
bau auf geometrisch anschauliche Weise zu diskutieren. 

Der Einfachheit halber betrachten wir zunächst Kugelpackungen aus nur einer Sorte von (gleich 
großen) Kugeln (für einen Ionenkristall werden freilich mindestens zwei Sorten von Kugeln benö-
tigt). Sei d der Abstand zwischen den Mittelpunkten zweier sich berührender Kugeln, so ist ihr Ra-
dius RK = d/2. Befinden sich in einer Elementarzelle Z Atomkugeln, so nehmen sie zusammen ein 
Volumen 3 3

K K4π /3 π /6V Z R Z d= =  ein. Das Verhältnis dieses Volumens zum Volumen V der Ele-
mentarzelle ist die Packungsdichte  P = VK/V. Bei einer Kugelpackung, in der die Kugeln die Posi-
tionen der Gitterpunkte eines kubisch primitiven Gitters (cP im Bild 1.6) einnehmen, ist der Abstand 
d mit der Gitterkonstante identisch, und das Volumen der Elementarzelle beträgt 3 3

K8V d R= = . 
Die Elementarzelle enthält eine Kugel (denn die an den acht Ecken der Elementarzelle befindlichen 
Kugeln gehören nur zu je 1/8 in die betreffende Zelle), und wir erhalten für die Packungsdichte 

3 3
K K K/ (4 / 3)π /8 0,524P V V R R= = = . Somit werden also 52,4 %, das ist nur die reichliche Hälfte 

des Volumens, von den Kugeln eingenommen. Jede Kugel berührt sechs Nachbarkugeln, die sie 
oktaedrisch umgeben (das entspricht der Koordination in der NaCl-Struktur, deren Packungsdichte 
jedoch wegen der beiden unterschiedlichen Kugelradien größer ist). 

Bei einer Kugelpackung, in der die Kugeln die Positionen der Gitterpunkte eines kubisch in-
nenzentrierten Gitters (cI im Bild 1.6) einnehmen, wird jede Kugel von acht Nachbarkugeln 
(entlang der Raumdiagonalen) berührt, und das Koordinationspolyeder ist ein Würfel. Die ku-
bische Elementarzelle enthält zwei Kugeln, und die Packungsdichte berechnet sich zu P = 0,68; 
sie ist damit deutlich größer als die einer dem kubisch primitiven Gitter entsprechende Kugel-
packung. 

Es erhebt sich die Frage, welche aller denkbaren Packungen gleich großer Kugeln die größte 
Packungsdichte hat, d. h. die dichteste Kugelpackung darstellt. Packt man die Kugeln zunächst in 
einer Ebene als einzelne Schicht, so hat offenbar die Anordnung gemäß Bild 2.1a die größte Pa-
ckungsdichte. Die Kugeln sind „auf Lücke“ gepackt und berühren jeweils sechs Nachbarkugeln. 
Wie ersichtlich, ist die dichteste Kugelschicht durch eine hexagonale Symmetrie ausgezeichnet. 
Wird nun eine zweite derartige Kugelschicht auf die erste gepackt, so entsteht eine dichteste Pa-
ckung dann, wenn die Kugeln der zweiten Schicht in die Vertiefungen (Zwickel) zwischen jeweils 
drei Kugeln der ersten Schicht zu liegen kommen (Bild 2.1b). Es zeigt sich, dass die zweite 
Schicht gegenüber der ersten um einen Betrag von K(2 / 3) 3R  parallel zur Stapelebene verscho-
ben ist. Doch gibt es für die Lage der zweiten Schicht zwei Möglichkeiten: Bezeichnen wir die 
Lage der ersten Schicht mit A, so kann die zweite Schicht die Lage B oder C einnehmen (Bild 
2.1c). Besetzt die zweite Schicht die Lage B, so kann die dritte Schicht entweder die Lage C oder 
wieder die Lage A einnehmen usw. 

Es gibt also beliebig viele verschiedene Stapelfolgen, die eine dichteste Kugelpackung  erge-
ben. Vom kristallographischen Gesichtspunkt interessieren dabei vor allem die periodischen Sta-
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Bild 2.1  Dichteste Packung kongruenter Kugeln. 
a) Dichteste Anordnung von Kugeln in einer Schicht; b) zwei dicht übereinander gepackte Kugelschichten (bei 
Wiederholung der Stapelfolge ABAB... entsteht die hexagonal dichteste Kugelpackung); c) drei Lagen von dicht 
gepackten Kugelschichten (Skizzierung der Kugelmittelpunkte; bei Wiederholung der Stapelfolge ABCABC... 
entsteht die kubisch dichteste Kugelpackung). 
 
pelfolgen, von denen sich gleichfalls beliebig viele konstruieren lassen. Zwei dieser dichtesten 
Kugelpackungen verdienen besondere Beachtung:  

1. Die Kugelschichten haben die Reihenfolge ABABAB ... (oder ACACAC ...). Bei dieser An-
ordnung nimmt die jeweils übernächste Schicht wieder die Lage der Ausgangsschicht ein. Die 
hierbei entstehende Struktur zeigt hexagonale Symmetrie, wobei die hexagonale Achse – eine 
sechszählige Schraubenachse 63 (vgl. Bild 1.124) – senkrecht auf den Kugelschichten steht. Diese 
Struktur wird als hexagonal dichteste Kugelpackung bezeichnet. Aus der Darstellung ihrer Ele-
mentarzelle im Bild 2.2 (entsprechend einer Folge ABAB ... nach Bild 2.1) ist zu sehen, dass 
diese in den Positionen 0, 0, 0 und 2/3, 1/3, 1/2 zwei Kugeln enthält (gleichberechtigt wäre eine 
Anordnung der packenden Kugeln in 0, 0, 0 und 1/3, 2/3, 1/2 entsprechend der Folge ACAC ...). 
Zwischen den Gitterkonstanten einer idealen, unverzerrten hexagonal dichtesten Kugelpackung 
besteht die Beziehung (c/2)2 = 2a2/3, woraus sich ein Achsenverhältnis von c/a = 1,633 errechnet. 
Die hexagonal dichteste Kugelpackung ist diejenige mit der kleinsten Periode bezüglich der Sta-
pelfolge, sie umfasst nur zwei Schichten.  

2. Die Kugelschichten haben die Reihenfolge ABCABC ... (oder ACBACB ...). Diese Struktur 
hat eine Periode von drei Schichten, und erst die jeweils vierte Schicht nimmt wieder die Lage der 
ersten Schicht ein. Durch diese Stapelfolge entsteht eine Struktur, in der die Kugeln die Positio-
nen der Gitterpunkte eines kubisch flächenzentrierten Gitters (cF im Bild 1.6) einnehmen, wes-
halb sie als kubisch dichteste Kugelpackung bezeichnet wird. Die am dichtesten gepackten Ebe-
nen entsprechen den {111}-Netzebenen des kubisch flächenzentrierten Gitters (Bild 2.3). Die 
Achse senkrecht zu den am dichtesten gepackten Schichten ist jetzt nur noch dreizählig, d. h., 
genauer handelt es sich um eine 3 -Achse; eine solche Achse ist entsprechend den vier Raumdia-
gonalen des Elementarwürfels viermal vorhanden, wie es in dieser Struktur auch vier dicht ge-
packte {111}-Netzebenenscharen gibt, die morphologisch den Oktaederflächen entsprechen. 

Eine Stapelfolge mit einer Periode von vier Schichten ist z. B. ABACABAC ..., mit einer Pe-
riode von fünf Schichten ABCABABCAB ... usw. Die Packungsdichte P ist bei allen dichtesten 
Kugelpackungen gleich und beträgt P = 0,74. Auch die Koordinationszahl stimmt bei allen dich-
testen Kugelpackungen überein und beträgt einheitlich 12. Zu den sechs nächsten Nachbarkugeln 
in einer Schicht gesellen sich je drei Kugeln in der Schicht darüber und in der Schicht darunter, 
mit denen eine Kugel jeweils in Kontakt steht. Auch die Anzahl der übernächsten Nachbarn 
(zweite Koordinationssphäre) stimmt bei allen dichtesten Kugelpackungen überein und beträgt 
einheitlich 6. Erst in der dritten Koordinationssphäre (Anzahl der drittnächsten Nachbarn) gibt es 
dann Unterschiede (Tab. 2.1). 

Jedoch bestehen bereits in der ersten Koordinationssphäre Unterschiede in der Gestalt und 
Symmetrie der Koordinationspolyeder: Bei der kubisch dichtesten Kugelpackung ist das Koordi-
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nationspolyeder ein Kubooktaeder (Bild 2.4 a), ein Polyeder mit zwölf Ecken, das eine Kombina-
tion von Oktaeder und Würfel darstellt und die Symmetrie m 3 m besitzt. Bei der hexagonal dich-
testen Kugelpackung besteht das Koordinationspolyeder zwar gleichfalls aus acht gleichseitigen 
Dreiecken und sechs Quadraten (Bild 2.4 b), jedoch sind sie anders angeordnet und resultieren aus 
einer Kombination von zwei unterschiedlich steil stehenden trigonalen Dipyramiden und einem 
Basispinakoid; es hat die Symmetrie 6 m2. 

 

  
Bild 2.2. Hexagonal dichteste Kugelpackung. 
Dreifache Elementarzelle. 

Bild 2.3. Kubisch dichteste Kugelpackung. 
Schichtenfolge senkrecht zu [111]; eine Grundfläche 
der kubisch flächenzentrierten Elementarzelle ist her-
vorgehoben. 

 
Tabelle 2.1. Koordination in Kugelpackungen. 

Kugelpackung (KP) Packungs-
dichte P 

Koordinationszahl 
         1.       2        3.       4.
Koordinationssphäre 1) 

Relative Abstände der 
Koordinationssphären2)  
d2/d1             d3/d1              d4/d1 

Kubisch primitive KP 0,52 6 12 8 6 1,41 1,73 2 
Kubisch innenzentrierte KP 0,68 8 6 12 8 1,15 1,63 1,91 
Kubisch dichteste KP 0,74 12 6 24 12 1,41 1,73 2 
Hexagonal dichteste KP 0,74 12 6 8 24 1,41 1,63 1,73 

1) Zur Veranschaulichung der Koordination kann man für die kubisch primitive KP das Bild 1.2, für die kubisch 
innenzentrierte KP das Bild 2.17 und für die kubisch dichteste KP das Bild 2.15 benutzen, ohne auf diesen Bildern 
zwischen den schwarzen und weißen Kugeln zu unterscheiden. 

2) d1 Abstand zwischen den Kugelmittelpunkten nächster Nachbarn; d2 zwischen denen zweitnächster; d3 zwi-
schen denen drittnächster; d4 zwischen denen viertnächster Nachbarn. 
 

 
Bild 2.4. Koordinationspolyeder der nächsten Nachbarn. 
a) In der hexagonal dichtesten Kugelpackung; b) in der kubisch dichtesten Kugelpackung. 
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Wir wollen nun die Hohlräume oder Lücken betrachten, die in den einzelnen Kugelpackungen 

zwischen den Kugeln verbleiben: Ihr Anteil beträgt bei den dichtesten Kugelpackungen 26 % 
(ungefähr ein Viertel des Volumens), bei der kubisch innenzentrierten Kugelpackung 32 % 
(knapp ein Drittel) und bei der kubisch primitiven Kugelpackung 48 %, (also nahezu die Hälfte 
des Gesamtvolumens). Diese Lücken können nun je nach Art und Größe mit kleineren Kugeln, 
also mit kleineren Atomen bzw. Ionen, besetzt werden. Auf diese Weise lassen sich aus den ein-
fachen Kugelpackungen viele weitere Kristallstrukturen ableiten. Dabei ist wesentlich, dass es 
verschiedene Arten von Lücken zwischen den Kugeln gibt: 

In den dichtesten Kugelpackungen sind drei Arten von Lücken zu unterscheiden: a) innerhalb 
einer Schicht zwischen jeweils drei Kugeln, b) zwischen zwei Schichten mit vier nächsten Nach-
barn und c) zwischen zwei Schichten mit sechs nächsten Nachbarn. Betrachten wir zuerst die 
letzteren. Bei der kubisch dichtesten Kugelpackung (vgl. cF im Bild 1.6 oder Bild 2.16) liegt in 
der Mitte der Elementarzelle ein größerer Hohlraum, der von sechs Kugeln (in den Flächenmitten) 
umgeben ist (Koordinationszahl [6]). Da die sechs benachbarten Kugeln die Ecken eines Okta-
eders besetzen, bezeichnet man sie als oktaedrische Lücke. Solche Lücken befinden sich außer-
dem noch in den Kantenmitten der Elementarzelle; d. h., es gibt insgesamt vier oktaedrische Lü-
cken pro Elementarzelle mit den Koordinaten 1/2, 1/2, 1/2; 1/2, 0, 0; 0, 1/2, 0 und 0, 0, 1/2. Je 
Kugel existiert somit eine oktaedrische Lücke. 

Bei der hexagonal dichtesten Kugelpackung mit den packenden Kugeln in 0, 0, 0 und 
2/3, 1/3, 1/2 befinden sich die oktaedrischen Lücken auf den Positionen 1/3, 2/3, 1/4 und 1/3, 2/3, 
3/4 (Bild 2.5); sie liegen also in Richtung der hexagonalen Achse übereinander. Je Kugel existiert 
auch hier eine oktaedrische Lücke, was generell für alle dichtesten Kugelpackungen gilt. 

 

 
Bild 2.5. Positionen der Lücken in der Elementarzelle der hexa-
gonal dichtesten Kugelpackung. 

 
Die zweite Art von Lücken befindet sich bei der kubisch dichtesten Kugelpackung in den Mitten 

der Achtelwürfel. Jede Lücke ist von jeweils vier Kugeln umgeben (Koordinationszahl [4]), die die 
Ecken eines Tetraeders besetzen; man bezeichnet sie deshalb als tetraedrische Lücken. In der Ele-
mentarzelle gibt es acht solcher Lücken mit den Koordinaten 1/4, 1/4, 1/4; 1/4, 1/4, 3/4; 1/4, 3/4, 1/4; 
1/4, 3/4, 3/4; 3/4, 1/4, 1/4; 3/4, 3/4, 1/4; und 3/4, 3/4, 3/4. In der hexagonal dichtesten Kugelpackung 
haben die tetraedrischen Lücken die Koordinaten 0, 0, 3/8; 0, 0, 5/8; 2/3, 1/3, 1/8; und 2/3, 1/3, 7/8. 
(Bild 2.5). In beiden Fällen – und das gilt auch für die anderen dichtesten Kugelpackungen – sind je 
Kugel zwei tetraedrische Lücken vorhanden. Allerdings gibt es Unterschiede in der Anordnung der 
tetraedrischen Lücken: In der kubisch dichtesten Kugelpackung sind die Tetraeder über alle vier 
Kanten miteinander verknüpft. In der hexagonal dichtesten Kugelpackung sind die Tetraeder ab-
wechselnd über eine Fläche und eine Ecke miteinander verbunden. 

Die Anordnung der oktaedrischen und der tetraedrischen Lücken um eine einzelne Kugel ist 
nochmals im Bild 2.6 dargestellt. Wir sehen, dass in der kubisch dichtesten Kugelpackung 
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(Bild 2.6 b) die oktaedrischen Lücken die Kugel ihrerseits gleichfalls in Form eines oktaedrischen 
Koordinationspolyeders umgeben; die tetraedrischen Lücken umgeben die Kugel hingegen in 
Form eines Hexaeders (Koordinationszahl [8]). In der hexagonal dichtesten Kugelpackung (Bild 
2.6 a) bilden die sechs oktaedrischen Lücken ein trigonales Prisma und die acht tetraedrischen 
Lücken ein trigonales Prisma mit aufgesetzter Dipyramide. 

Die dritte Art von Lücken befindet sich innerhalb einer Schicht zwischen jeweils drei Kugeln, 
die ein gleichseitiges Dreieck bilden (Koordinationszahl [3]). Streng genommen handelt es sich 
dabei nicht um selbständige Lücken, sondern um die jeweils engste Stelle der Verbindungen zwi-
schen zwei der zuerst betrachteten beiden größeren Arten von Lücken. Wie aus Bild 2.4 zu erken-
nen ist (man verbinde die mittlere Kugel mit den 12 Ecken), stoßen an jeder Kugel 24 solcher 
Dreiecke zusammen. Je Kugel sind in den dichtesten Kugelpackungen acht dieser trigonalen Lü-
cken vorhanden. 

 

 
Bild 2.6. Anordnung der oktaedrischen und tetraedrischen Lücken um eine Kugel. 
a) In der hexagonal dichtesten Kugelpackung; b) in der kubisch dichtesten Kugelpackung. Doppelter Maßstab 
gegenüber Bild 2.5. 
 

 
Bild 2.7. Seitenansicht von zwei dichtest gepackten Kugelschichten mit den dazwischenliegenden okta-
edrischen und tetraedrischen Lücken. 
+ Position über der Zeichenebene; 0 Position in der Zeichenebene; – Position unter der Zeichenebene; cK Abstand 
zweier Kugelschichten. 
 

Da die Lücken als mögliche Positionen für eine Besetzung durch andere (kleinere) Atome bzw. 
Ionen eine wichtige kristallchemische Rolle spielen, sei die Anordnung der oktaedrischen und der 
tetraedrischen Lücken in den dichtesten Kugelpackungen noch in einer weiteren Darstellungs-
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weise veranschaulicht (Bild 2.7). Das Bild zeigt in seitlicher Projektion zwei Kugelschichten (de-
ren Anordnung für alle dichtesten Kugelpackungen übereinstimmt). Die oktaedrischen Lücken 
sind dann in einer Ebene in der Mitte zwischen den beiden Kugelschichten angeordnet, und die 
tetraedrischen Lücken befinden sich auf zwei Ebenen jeweils in der Mitte zwischen der Kugel-
ebene und der Ebene der oktaedrischen Lücken. Nach einer Nomenklatur von HO und DOUGLAS 
[2.3] werden die einzelnen Ebenen als P-Lage (für die packenden Kugeln), O-Lage (für die okta-
edrischen Lücken) und als T+- bzw. T–-Lage (für die tetraedrischen Lücken) bezeichnet, wobei in 
der T+-Lage die Tetraederspitzen nach oben und in der T–-Lage nach unten weisen. Innerhalb 
ihrer Ebene bilden die Lücken jeweils dasselbe hexagonale Muster wie die dichtest gepackten 
Kugeln (Bild 2.1a), nur dass ihr Ursprung entsprechend verschoben ist. 

Sollen nun in die Lücken einer Kugelpackung zusätzlich andere (kleinere) Kugeln eingebaut 
werden, dann dürfen sie eine gewisse Größe relativ zu den „packenden“ Kugeln nicht überschrei-
ten, um in die Lücken hineinzupassen. Wenn die Kugel in der Lücke alle Nachbarkugeln, die die 
Lücke koordinieren, eben berührt, wenn also die Kugel genau passt, dann hat der Radienquotient 
RL/RK einen bestimmten, für jede Art von Lücken charakteristischen Wert (RL Radius der Kugel 
in der Lücke; RK Radius der packenden Kugel). Dieser Radienquotient ist aus den geometrischen 
Gegebenheiten leicht zu berechnen und beträgt für die 

– oktaedrischen Lücken okt
L K/ 2 1 0,414,R R = − =  

– tetraedrischen Lücken tetr
L K/ 3/2 1 0,225,R R = − =  

– trigonalen Lücken  tri
L K/ 4/3 1 0,155.R R = − =  

Betrachten wir noch kurz die Lücken in den anderen kubischen Kugelpackungen: In der ku-
bisch primitiven Kugelpackung (die einem kubisch primitiven Gitter entspricht – vgl. cP im Bild 
1.6) gibt es eine große Lücke in der Mitte der Elementarzelle, die von den acht Kugeln an den 
Würfelecken umgeben wird (hexaedrische Koordination, Koordinationszahl [8]). Sie hat einen 
Radienquotienten hex

L K/ 3 1 0,732.R R = − =  Ferner gibt es in den Flächenmitten der Elementar-
zelle Lücken mit einer quadratischen Koordination durch vier Kugeln (Koordinationszahl [4]) und 
dem Radienquotienten qua

L K/ 0,414R R =  (der mit der oktaedrischen Koordination übereinstimmt). 
Auch hierbei handelt es sich nicht um selbständige Lücken, sondern um die jeweils engste Stelle 
der Verbindungen zwischen zwei hexaedrischen Lücken. Je Kugel gibt es eine hexaedrische und 
drei quadratische Lücken. 

 

 
Bild 2.8. Kubisch innenzentrierte Kugelpackung mit den Positionen eines Teils der sechsfach koordi-
nierten „oktaedrischen“ und der vierfach koordinierten „tetraedrischen“ Lücken. 
Dargestellt sind drei Elementarzellen und je ein Koordinationspolyeder als tetragonale Dipyramide und tetragonales 
Disphenoid. 

 
In der kubisch innenzentrierten Kugelpackung (die dem kubisch innenzentrierten Gitter ent-

spricht – vgl. cI im Bild 1.6) gibt es sowohl in den Flächenmitten als auch in den Kantenmitten 
der Elementarzelle sechsfach koordinierte Lücken (Bild 2.8). Jedoch haben zwei der benachbarten 
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Kugeln einen kürzeren Abstand als die übrigen vier. Das Koordinationspolyeder ist deshalb streng 
genommen kein Oktaeder, sondern eine (etwas gestauchte) tetragonale Dipyramide, und es resul-
tiert ein Radienquotient dp

L K/ 0,154.R R =  Je Kugel sind drei dieser Lücken vorhanden. Außerdem 
gibt es je Kugel noch sechs Lücken mit einer vierfachen Koordination. Das Koordinationspoly-
eder ist ein verzerrtes Tetraeder (tetragonales Disphenoid); der Radienquotient beträgt 

td
L K/ 0,291.R R =  Hieraus wird deutlich, dass die zuerst genannte dipyramidale Lücke wieder 

keine selbständige Lücke, sondern nur die jeweils engste Stelle der Verbindungen zwischen vier 
tetraedrischen Lücken darstellt. Es ist bemerkenswert, dass die kubisch innenzentrierte Kugelpa-
ckung trotz ihrer kleineren Packungsdichte relativ kleinere Lücken aufweist als die kubisch dich-
teste Kugelpackung, so dass die letztere die besseren Voraussetzungen zum Einbau zusätzlicher 
(kleinerer) Kugeln bietet. 

Im Allgemeinen besteht der Trend, dass die Lücken umso größer sind, je größer ihre Koordina-
tionszahl ist. Wenn die in einer Lücke befindliche Kugel (bzw. das Atom oder Ion) größer ist, als 
es dem charakteristischen Radienquotienten entspricht, dann werden die „packenden“ Kugeln 
etwas auseinandergedrückt, so dass sie sich nicht mehr berühren. So beträgt z. B. im NaCl der 
Radienquotient RNa+/RCl– = 0,564 > 0,414, und die größeren Cl-Ionen, die die Rolle der „packen-
den“ Kugeln übernehmen, berühren sich gegenseitig nicht (vgl. Bild 1.1). Wenn hingegen die in 
einer Lücke befindliche Kugel kleiner ist, als es dem charakteristischen Radienquotienten ent-
spricht, dann kann sie die Lücke nicht richtig ausfüllen und nur asymmetrisch in einen „Win-
kel“ der Lücke eingelagert werden, wobei sie nur einen Teil der koordinierenden Kugeln berührt. 
Meist wird dann eine andere Struktur bevorzugt, in der das betreffende Atom (Ion) in eine klei-
nere Lücke eintreten kann. 

Als Beispiel sei eine Auswahl von Kristallstrukturen angeführt, die sich aus den dichtesten 
Kugelpackungen ableiten lassen: 

 
Kristallstrukturen, die selbst eine dichteste Kugelpackung darstellen. 
Cu Kupfer kubisch dichteste Kugelpackung (Bild 2.3) 
Mg Magnesium hexagonal dichteste Kugelpackung (Bild 2.2) 
La Lanthan dichteste Kugelpackung mit einer Periode von vier Schichten – 

Stapelfolge ABAC ... 
 
Kristallstrukturen, die sich von der kubisch dichtesten Kugelpackung ableiten. 
Die größeren „packenden“ Ionen stehen jeweils an letzter Stelle der chemischen Formel. 
MgO Periklas Besetzung aller oktaedrischen Lücken (analog der NaCl-Struktur, 

Bild 1.2) 
Li2O  Besetzung aller tetraedrischen Lücken (analog der CaF2-Struktur, 

Bild 2.40) 
Li3Bi  Besetzung aller oktaedrischen und aller tetraedrischen Lücken 
CdCl2  Besetzung der Hälfte der oktaedrischen Lücken 
CrCl3  Besetzung eines Drittels der oktaedrischen Lücken 
ZnS Sphalerit Besetzung der Hälfte der tetraedrischen Lücken (Bild 2.33) 
Al2MgO4 Spinell Besetzung der Hälfte der oktaedrischen und eines Achtels der 

tetraedrischen Lücken (Bild 2.45). 
 
Kristallstrukturen, die sich von der hexagonal dichtesten Kugelpackung ableiten. 
Die größeren „packenden“ Ionen stehen jeweils an letzter Stelle der chemischen Formel. 
FeS Troilit Besetzung aller oktaedrischen Lücken (Bild 2.25) 
Al2O3 Korund Besetzung von zwei Dritteln der oktaedrischen Lücken 
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CdI2  Besetzung der Hälfte der oktaedrischen Lücken (Bild 2.27) 
BiI3  Besetzung eines Drittels der oktaedrischen Lücken 
ZnS Wurtzit Besetzung der Hälfte der tetraedrischen Lücken 
Mg2SiO4 Forsterit Besetzung der Hälfte der oktaedrischen und eines Achtels der 

tetraedrischen Lücken (analog der Olivinstruktur, Bild 2.56). 

2.3. Bindungszustände 

Der Aufbau einer Kristallstruktur aus Atomen wird neben den geometrischen Prinzipien ihrer 
Packung von den zwischenatomaren Kräften, d. h. von den kristallchemischen Bindungskräften 
bestimmt. Sie sind Ausdruck der quantenphysikalischen Wechselwirkungen zwischen den Ato-
men. Zugang zum Verständnis der Phänomene der chemischen Bindung verschafft eine Betrach-
tung ihrer schon genannten Grenztypen – der ionaren, der kovalenten, der metallischen und der 
VAN-DER-WAALS-Bindung.  

2.3.1. Ionare Bindung 

Die ionare Bindung (auch als elektrovalente, heteropolare oder polare Bindung bezeichnet) ist 
physikalisch am einfachsten zu beschreiben. Sie bildet sich ausschließlich zwischen verschieden-
artigen Atomen aus. Bei diesem Bindungstyp führt die quantenmechanische Wechselwirkung 
zwischen den Atomen dazu, dass die eine Art der Atome Elektronen abgibt, welche von der ande-
ren Art der Atome aufgenommen werden. Die ersteren Atome verwandeln sich dadurch in positiv 
geladene Kationen, die letzteren in negativ geladene Anionen. Die Bindungskraft resultiert dann 
aus der elektrostatischen Anziehung zwischen den entgegengesetzt geladenen Ionen. Zum Ver-
ständnis der ionaren Bindung ist es deshalb nicht nötig, die quantenmechanischen Wechselwir-
kungen, die zur Umverteilung der äußeren Elektronen führen, zu erörtern; es genügt ein System, 
aus dem hervorgeht, wie viel Elektronen die verschiedenen Atomarten abgeben bzw. aufnehmen. 
Das leistet weitgehend das Periodensystem der Elemente (vgl. hinteres Vorsatzpapier), ergänzt 
durch die Vorstellung vom Schalenbau der Elektronenhülle. Im Periodensystem beginnen und 
enden die einzelnen Perioden jeweils mit einem Element aus der Gruppe der Edelgase. Die Edel-
gase besitzen gegenüber allen anderen Atomen die stabilste Elektronenkonfiguration, gekenn-
zeichnet durch eine abgeschlossene äußere Elektronenschale; sie nehmen deshalb normalerweise 
weder an elektronischen Austauschvorgängen noch an chemischen Reaktionen teil. Die Elemente 
der im Periodensystem auf die Edelgase folgenden Gruppen beginnen mit dem Aufbau einer 
neuen Schale; solche Elektronenkonfigurationen sind energetisch ungünstig und wenig stabil. In 
einer Ionisierungsreaktion geben sie die Elektronen der äußeren Schale relativ leicht ab und errei-
chen so eine stabile Edelgaskonfiguration; sie verwandeln sich dadurch in ein Kation mit der La-
dungszahl zi = z – zE (z Ordnungszahl; zE Ordnungszahl des im Periodensystem vorangehenden 
Edelgases); die Ladung eines Ions beträgt zie (mit der Elementarladung e = 1,6 · 10–19 Coulomb). 
Entgegengesetzt verhält es sich mit den Elementen, die im Periodensystem den Edelgasen voran-
gehen: sie erreichen eine stabile Edelgaskonfiguration ihrer Elektronenhülle dadurch, dass sie 
Elektronen aufnehmen und sich in ein Anion verwandeln, das die (negative) Ladungszahl 
zj = z – zE' trägt (zE' Ordnungszahl des im Periodensystem folgenden Edelgases). Der maßgebliche 
physikalische Parameter für die Abgabe von Elektronen ist die Ionisierungsenergie, der für die 
Aufnahme von Elektronen die Elektronenaffinität der Elemente. 
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Etwas weniger übersichtlich ist die Situation bei den Übergangselementen (Übergangsmetal-
len). Bei ihnen werden nicht nur die äußere, sondern auch innere Schalen (sog. Unterschalen) 
weiter mit Elektronen aufgefüllt. Das hat verschiedene Konsequenzen: 

– In der äußeren Schale befinden sich weniger als z – zE Elektronen (meist sind es nur 1…3), 
die bei der Bildung von Ionen abgegeben werden. 

– Es gibt auch innerhalb der Perioden relativ stabile Elektronenkonfigurationen, worauf die 
Existenz der Edelmetalle hinweist. 

– Die Elemente können selbst verschiedene Elektronenkonfigurationen einnehmen, die sich 
energetisch nur wenig unterscheiden; sie können infolgedessen in verschiedenen Ionisie-
rungszuständen, d. h. als Kationen mit unterschiedlicher Ladung, auftreten. 

Für die Kristallchemie sind folgende Eigenschaften der ionaren Bindung wesentlich: Die stabilen, 
edelgasartigen Elektronenkonfigurationen der Ionen sind weitgehend kugelsymmetrisch, so dass die 
Beschreibung der Ionen als geladene Kugeln eine gute Näherung ist. Die elektrostatischen Kräfte 
sind ungerichtet. Jedes Ion ist bestrebt, möglichst viele entgegengesetzt geladene Ionen um sich zu 
scharen, d. h. eine möglichst hohe Koordination zu erreichen. Dem wirkt die Abstoßung zwischen 
den gleichartig geladenen Ionen entgegen, die so weit wie möglich auseinanderrücken möchten, was 
zu zentrosymmetrischen Anordnungen führt. So ist z. B. eine oktaedrische [6]-Koordination elektro-
statisch günstiger als eine [6]-Koordination in Form eines dreiseitigen Prismas. Die Struktur insge-
samt muss die Bedingung der elektrischen Neutralität gewährleisten: die gesamte Ladung aller Kat-
ionen muss der gesamten Ladung aller Anionen entsprechen. Das Verhältnis der Ko-
ordinationszahlen von Kationen und Anionen entspricht daher deren stöchiometrischem Verhältnis. 

Die quantitative Behandlung der ionaren Bindung geht vom COULOMBschen Gesetz aus, wo-
nach zwei geladene Kugeln (Ionen) i und j, deren Mittelpunkte den Abstand dij voneinander haben, 
eine Kraft 

2 2/ij i j ijK z z e d=  

aufeinander ausüben (e Elementarladung); negatives Vorzeichen bedeutet Anziehung, positives 
Vorzeichen Abstoßung. Wenn sich beide Kugeln berühren, ist dij = Ri + Rj die Summe der Ionen-
radien. Die Bindungskraft ist demnach umso größer, je kleiner die Abstände zwischen den Ionen 
und je höher ihre Ladungen sind. Das kommt in den in Tab. 2.2 aufgeführten Eigenschaften deut-
lich zum Ausdruck. 

 
Tabelle 2.2. Einfluss des Abstandes d12 zwischen benachbarten Ionen und des Produktes ihrer La-
dungszahlen z1z2 auf einige physikalische Eigenschaften von Ionenkristallen. 

 NaF NaCl NaBr NaI MgO CaO 
d12/nm 0,231 0,279 0,294 0,318 0,211 0,241 
z1z2 – 1 – 1 – 1 – 1 – 4 – 4 
Schmelzpunkt/°C 988 801 740 660 2852 2614 
Siedepunkt/°C 1695 1441 1393 1300 3600 2850 
Härte nach MOHS 3 2 1,5 1 6 4,5 

 
Ein Paar zweier Ionen i und j verkörpert eine elektrostatische potentielle Energie (Potential) 

2 /e
ij i j iju z z e d= . 

Bei Ionen entgegengesetzten Vorzeichens, die sich also anziehen, hat dieses Potential einen nega-
tiven Wert. Die Ionen können sich einander so weit nähern, bis sie sich berühren. Physikalisch ist 
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das so zu interpretieren, dass die Elektronenhüllen der beiden Ionen einer weiteren Annäherung 
eine steil ansteigende Abstoßungskraft entgegensetzen (die letztlich auch quantenmechanisch zu 
begründen ist). Zu ihrer Beschreibung führte BORN (1923) ein Abstoßungspotential in der Form 

B / m
ij iju b d=  ein; b ist eine Konstante und m der Abstoßungsexponent. Er lässt sich aus der Kom-

pressibilität des betreffenden Kristalls ermitteln. Bei den meisten Alkalihalogeniden findet man 
m ≈ 9, bei anderen Kristallen m = 5 ... 9. In neueren Ansätzen wird das Abstoßungspotential als 
Exponentialfunktion mit einem Abstoßungsexponenten ρ formuliert: 

B exp ( / ).ij iju b d ρ= −   

Das Potential eines Ionenpaares stellt sich dann insgesamt dar als: 
e B 2 / exp( / ).ij ij ij i j ij iju u u z z e d b d ρ= + = + −   

Das Potential ug eines Ions i in einer Kristallstruktur erhält man, indem man die einzelnen 
Potentiale, die das Ion i bezüglich aller anderen Ionen j hat, summiert, was zu dem Ausdruck 

2 e B
g 1 2 12 12 g g/ exp( / )ij

j

u u az z e d B d u uρ= = + − = +∑   

führt, der für alle Ionen übereinstimmt, so dass für ug der Index i nicht geschrieben werden muss. 
d12 ist der Abstand zwischen benachbarten Ionen. Für den Exponentialterm mit der Konstanten B 
braucht man nur diesen kürzesten vorkommenden Abstand zu berücksichtigen, da alle größeren 
Abstände vernachlässigbar kleine Beiträge liefern; α ist eine aus der Summation der elektrostati-
schen Potentiale folgende, nach MADELUNG (1931) benannte Konstante, die für den jeweiligen 
Strukturtyp kennzeichnend ist (Tab. 2.3). Beispielsweise wird in der NaCl-Struktur (Bild 1.2) ein 
Na+-Ion von sechs Cl–-Ionen oktaedrisch umgeben. Das bedeutet einen elektrostatischen Potenti-
albeitrag von –6e2/d12. Die übernächsten Nachbarn sind zwölf Na+-Ionen im Abstand 12 2,d  die 

einen Potentialbeitrag von 2
12+12 / 2e d  ergeben. Es folgt dann wieder eine Sphäre von acht 

Cl–-Ionen im Abstand 12 3d  mit einem Potentialbeitrag von 2
128 / 3e d−  usw., und wir erhalten 

als Potential eines Ions in der NaCl-Struktur: 

( )e 2
g 126 12 / 2 8 / 3 6 / 4 24 / 5 ...  / .u e d= − − + − + −  

Der Ausdruck in der Klammer ist die MADELUNG-Konstante α. Allerdings stößt die Summation 
der Reihe in dieser Form auf mathematische Schwierigkeiten, so dass zur Berechnung von α spe-
zielle Verfahren entwickelt wurden. Tabelle 2.3 weist aus, dass die MADELUNG-Konstanten der 
Strukturtypen mit gleicher Stöchiometrie jeweils ungefähr übereinstimmen, während es zwischen 
den Strukturtypen mit verschiedener Stöchiometrie markante Unterschiede gibt. 

 
 

Tabelle 2.3. Madelung-Konstanten α für einige Strukturtypen. 

Strukturtyp 
Stöchio-
metrie α Strukturtyp 

Stöchio-
metrie α 

Halit (Steinsalz) NaCl  AB 1,74756 Fluorit CaF2  AB2 5,0387 
Caesiumchlorid CsCl  AB 1,76267 Rutil TiO2  AB2 4,816 
Sphalerit ZnS  AB 1,63806 Cadmiumiodid CdI2  AB2 4,383 
Wurtzit ZnS  AB 1,64132 Korund Al2O3  A2B3 25,031 
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Bild 2.9. Verlauf des Potentials e B
g g gu u u= +  in Ab-

hängigkeit vom Ionenabstand d12.
 
Im Bild 2.9 ist der Verlauf der Potentialterme e

gu  und B
gu  sowie des resultierenden Potentials 

ug in Abhängigkeit von der Distanz d12 benachbarter Ionen dargestellt. In der Struktur stellt sich 
ein Abstand d12 = 0

12d  ein, der dem minimalen Potential 0
gu  entspricht. Der mit kleiner werden-

dem Abstand steile exponentielle Anstieg des Abstoßungspotentials rechtfertigt die Modellvor-
stellung von starren Kugeln für die Ionen. Das Minimum der Potentialfunktion ug (d12) erhält man 
durch Differenzieren: 

2 2
g 12 1 2 12 12d / d / ( / )exp( / ) 0.u d az z e d B dρ ρ= − − − =   

Hieraus ergibt sich 
2 0 02

1 2 12 12exp( / ) /B az z e d dρ ρ= −   

und durch Einsetzen in den obigen Ausdruck für ug: 
0 2 0 0
g 1 2 12 12/ (1 / ).u az z e d dρ= −   

Da eine der Ladungszahlen z1 oder z2 benachbarter Ionen negativ ist, hat das Potential 0
gu  einen 

negativen Wert. Sein Betrag ist die Energie, die aufgewendet werden muss, um ein Ion von sei-
nem Platz zu entfernen und in einen unbegrenzt weiten Abstand zu bringen. Multipliziert man 0

gu  
mit der LOSCHMIDTschen Zahl NL, so erhält man die Energie, die aufgewendet werden muss, um 1 
Mol eines Kristalls in die einzelnen Ionen zu zerlegen; sie wird als Gitterenergie bezeichnet, wo-
bei das Vorzeichen gegenüber 0

gu  umgekehrt wird, um einen positiven Wert zu erhalten (im 
Gegensatz zu der in der Thermodynamik üblichen Notierung): 

0
g g L.U u N= −  

Die Gitterenergie Ug von Ionenkristallen kann mit experimentell zugänglichen Daten vergli-
chen werden, was durch ein als BORN-HABERscher Kreisprozess genanntes Schema ermöglicht 
wird, das sich für das Beispiel eines NaCl-Kristalls wie folgt darstellt:  
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Das Schema soll folgendes bedeuten: 1 Mol eines NaCl-Kristalls (fest) werde unter Aufwendung 
der Gitterenergie Ug in einzelne Ionen Na+ und Cl– zerlegt. Diese werden nun in neutrale Atome 
verwandelt, wobei man die Ionisierungsenergie I der Na-Atome gewinnt und eine der Elektronen-
affinität E der Cl-Atome entsprechende Energie aufwenden muss. Bei der Kondensation des gas-
förmigen Na wird dessen Sublimationswärme S und bei der Bildung von Cl2-Molekülen wird 
deren Dissoziationswärme (1/2)D frei. Schließlich reagieren das feste Na und das gasförmige Cl2 
unter Bildung von kristallinem NaCl miteinander, wobei die Bildungswärme Q frei wird. Die 
Energiebilanz dieses Kreisprozesses besagt dann 

g g(1 / 2) 0 bzw. (1 / 2) ,U I E S D Q U I E S D Q− + − − − = = − + + +  

wobei die Größen auf der rechten Seite sämtlich experimentell bestimmbar sind. Damit können 
den theoretisch berechneten Werten von Ug empirische Daten gegenübergestellt und die Relevanz 
der Theorie überprüft werden (Tab. 2.4). 

 
 

Tabelle 2.4. Gitterenergie BH
gU  nach dem BORN-HABERschen Kreisprozess und theoretische Gitter-

energie theor
gU  von Alkalihalogeniden (in kJ/mol). 

 BH
gU  theor

gU   BH
gU  theor

gU   BH
gU  theor

gU  

NaCl 766,2 762,0 NaBr 723,4 716,0 NaI 665,7 661,6 
KCl 690,9 678,3 KBr 644,8 649,0 KI 602,9 602,9 
RbCl 674,1 649,0 RbBr 632,2 619,7 RbI 590,4 577,8 

2.3.2. Kovalente Bindung 

Zwischen zwei Atomen der gleichen Sorte kann es offensichtlich keine ionare Bindung geben. 
Trotzdem kennt man auch zwischen gleichen Atomen sehr intensive Bindungen, wie es die Bei-
spiele der Moleküle H2 (Wasserstoff), F2 (Fluor), O2 (Sauerstoff) oder des Diamanten zeigen. 
Diese Bindung kommt dadurch zustande, dass sich äußere Elektronen der beteiligten Atome zu 
Paaren verbinden und so gemeinsam im Potentialfeld beider Atome bewegen. Die beteiligten 
Atome bleiben im Unterschied zur Ionenbindung zumindest im zeitlichen Mittel elektrisch neutral, 
und man bezeichnet diese Bindung als kovalente, homöopolare oder Atombindung. Ihre Bin-
dungskraft resultiert nicht so sehr aus der Vereinigung der bindenden Elektronen zu Paaren als 
vielmehr aus den energetisch günstigen quantenmechanischen Zuständen, den diese Paare im 
Potentialfeld beider Atome einnehmen können. 
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Rein schematisch kann man die bindenden Elektronenpaare der Elektronenhülle jedem der bei-
den Atome gleichzeitig zurechnen. Nach dieser Zählweise ergänzt jedes Atom seine Elektronenhülle 
durch die Paarbildung auf die Elektronenanzahl des im Periodensystem nächstfolgenden Edelgases 
mit seiner besonders stabilen Elektronenkonfiguration. Beispielsweise sind im H2-Molekül die bei-
den vorhandenen Elektronen zu einem Paar verbunden, das man jedem der beiden H-Atome zurech-
nen kann; somit ergänzt jedes Atom seine Elektronenhülle auf zwei Elektronen, der Anzahl des 
nächstfolgenden Edelgases He. Im F2-Molekül verbindet sich gleichfalls je ein Elektron jedes Atoms 
zu einem gemeinsamen Elektronenpaar; jedes F-Atom ergänzt so seine Elektronenhülle auf insge-
samt zehn Elektronen, der Anzahl des nächstfolgenden Edelgases Ne. Hingegen müssen sich im 
O2-Molekül zwei gemeinsame Elektronenpaare bilden, damit jedes O-Atom seine Elektronenhülle 
auf insgesamt zehn Elektronen ergänzen kann; im N2-Molekül werden entsprechend drei gemein-
same Elektronenpaare gebildet. Ein Atom kann nicht nur mit Atomen der eigenen Art, sondern auch 
mit anderen Atomen sowie mit mehreren zugleich gemeinsame Elektronenpaare bilden. Die einzel-
nen Atome sind jeweils an der Bildung von zE′ – z Elektronenpaaren beteiligt (z Ordnungszahl; 
zE′ Ordnungszahl des im Periodensystem nächstfolgenden Edelgases). Dadurch ergibt die kovalente 
Bindung dieselbe chemische Wertigkeit der Elemente wie die ionare Bindung, doch bestehen zwi-
schen beiden wesentliche Unterschiede in kristallchemischer Hinsicht: 

Ein Atom kann nur eine eng begrenzte Anzahl kovalenter Bindungen eingehen, die nur zwischen 
den beteiligten Atomen wirksam sind; die Bindungen sind in sich abgesättigt. Daraus resultiert eine 
kleine, durch die Valenz gegebene Koordinationszahl. Zudem sind die Bindungen am Atom noch 
insoweit lokalisiert, dass sie bestimmte Winkel (sog. Bindungswinkel) zueinander einhalten, was 
den kristallchemischen Anordnungsmöglichkeiten weitere Bedingungen auferlegt. Ein kovalent 
einwertiges Atom (wie Wasserstoff oder die Halogene) kann sich nur mit einem weiteren Atom zu 
einem Molekül verbinden; der Aufbau einer Kristallstruktur aus einwertigen Atomen ist allein durch 
kovalente Bindungen nicht möglich – dazu bedarf es noch anderer Bindungen zwischen den Mole-
külen. Kovalent zweiwertige Atome (wie die Chalkogene) können sich höchstens zu Ketten oder 
Ringen verbinden; kovalent dreiwertige Atome (wie Phosphor oder Arsen) können sich zu Netzwer-
ken vereinigen, und erst die vierwertigen Elemente, wie Kohlenstoff, können zu einer dreidimensio-
nalen Struktur mit einheitlicher kovalenter Bindung zusammentreten.  

Ein tieferes Verständnis der kovalenten Bindungen ist nur mit Hilfe der Quantentheorie möglich. 
Der theoretische Ausgangspunkt ist die Schrödinger-Gleichung , eine Differentialgleichung, die die 
Beziehung zwischen der quantenmechanischen Wellenfunktion für die Elektronenhülle, dem elektri-
schen Feld des Atomkerns und der Energie der Schwingungszustände des Elektronenensembles 
erfasst und damit das räumliche und zeitliche Verhalten des Atoms beschreibt. Bei den Näherungs-
verfahren zur Lösung der Schrödinger-Gleichung berechnet man im Allgemeinen nur die Wellen-
funktionen für einzelne Elektronen. Für solche Wellenfunktionen einzelner Elektronen im Atom hat 
sich die Bezeichnung Orbitale eingebürgert (früher verband sich mit diesem Begriff die Vorstellung 
einer Umlaufbahn des Elektrons; ein Orbital im modernen Sinne ist ein stationärer Schwingungszu-
stand der Wellenfunktion, mit der das betreffende Elektron beschrieben wird). 

Der Zustand eines Atoms (seine Elektronenkonfiguration) wird durch die Angabe von vier Quan-
tenzahlen für jedes Elektron charakterisiert. Jede Quantenzahl  (bzw. genauer: jede Kombination der 
vier Zahlen) kann nach dem PAULI-Prinzip nur von je einem Elektron besetzt sein. Es sind: 

a) Die Hauptquantenzahl n. Sie bezeichnet die Schale des betreffenden Elektrons. Eine Schale 
kann mit 2 n2 Elektronen besetzt werden. Die Schalen werden mit großen Buchstaben als K-, 
L-, M-, N-Schale bezeichnet. 

b) Die Nebenquantenzahl l. Sie bezeichnet die Unterschale und damit die Art der Orbitale. In 
jeder Schale der Hauptquantenzahl n gibt es n Unterschalen mit den Nebenquantenzahlen 
l = 0, 1, 2, ... n–1. Ein Elektron mit l = 0 wird als s-Elektron, ein solches mit l = 1 als 
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p-Elektron, mit l = 2 als d-Elektron und mit l = 3 als f-Elektron bezeichnet. Analog gibt es 
die Bezeichnungen s-, p-, d-, f-Orbital. 

c) Die magnetische Quantenzahl m. Sie bezeichnet die jeweils 2 l + 1 Atomorbitale innerhalb 
einer Unterschale mit Werten von m = –1, ..., 0, ..., +1. 

d) Die Spinquantenzahl s. Sie bezeichnet den Elektronenspin, der nur zwei Einstellungen an-
nehmen kann, mit den Werten s = +1/2 oder s = –1/2 .  

Die Wellenfunktionen (Orbitale) lassen sich veranschaulichen, indem man ihre Amplitude darstellt 
(die im Zusammenhang mit ihrer Herleitung aus der SCHRÖDINGER-Gleichung als Eigenfunktion be-
zeichnet und traditionell mit φ symbolisiert wird). Hierfür gibt es verschiedene Möglichkeiten (Bilder 
2.10 und 2.11); sehr anschaulich sind körperliche Modelle der Orbitale, die man gewinnt, indem man 
eine Fläche durch den Ort legt, an dem φ auf z. B. 10 % seines Maximalwertes abgefallen ist. Man 
darf bei der Betrachtung dieser Modelle nur nicht vergessen, dass sich die φ-Funktion auch über die-
sen Körper hinausgehend mit immer kleiner werdenden Werten in den Raum fortsetzt. Das Orbital 
eines s-Elektrons ist kugelsymmetrisch (Bild 2.10). Das Orbital eines p-Elektrons ist nur rotations-
symmetrisch (im Bild 2.11 um die x -Achse) und hat eine zweiteilige Form ähnlich einer Hantel (ne-
gative Werte der Eigenfunktion bedeuten lediglich eine Phasenverschiebung der Wellenfunktion um π 
gegenüber den Bereichen mit positiver Eigenfunktion). Je nach der magnetischen Quantenanzahl 
m = –1; 0 oder +1 haben die Achsen der betreffenden p-Orbitale verschiedene Richtungen, die zuei-
nander senkrecht stehen, und man bezeichnet sie dann als px-, py- und pz-Orbitale. Die d- und die 
f-Orbitale haben kompliziertere Formen. Sind mehrere Elektronen vorhanden, so arrangieren sich 
deren Orbitale in bestimmter Weise, wobei sich außerdem noch ihre Formen modifizieren können.  

 

 
Bild 2.10. Darstellung der Eigenfunktion eines s-Zustandes. 
a) Als Schnitt entlang einer Koordinate durch den Atomkern; b) als Höhenrelief über einem zentralen Schnitt; c) als 
körperliches Modell. 
 

 
Bild 2.11. Darstellung der Eigenfunktion eines p-Zustandes 
a) bis c) wie in Bild 2.10 
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Die Amplitude der Wellenfunktion bzw. die Eigenfunktion φ kann als ein Maß für die „Anwe-
senheit“ des Elektrons an den betreffenden Orten interpretiert werden, d. h. als ein Maß für die 
Wahrscheinlichkeit, in quantenhafte Wechselwirkungen zu treten (exakt ist die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit des Elektrons proportional zu φ2). Das betrifft auch die chemischen bzw. kristall-
chemischen Wechselbeziehungen zwischen den Atomen, die demnach dann stattfinden, wenn sich 
die Orbitale ihrer Elektronen gegenseitig „überlappen“, wobei eben die äußeren Elektronen rele-
vant sind, deren Orbitale am weitesten nach außen reichen. Auch die Lokalisierung der Bindun-
gen am Atom wird durch die Orbitale erklärlich, wobei deren Formen allerdings durch die Bin-
dung selbst noch modifiziert werden. Die Formen der Orbitale (s-, p-, d-, f-Orbitale) und damit 
ihre Bindungseigenschaften werden, wie gesagt, im Wesentlichen durch die Nebenquantenzahl l 
bestimmt. Zuweilen werden Atombindungen graphisch mit stilisierten Orbitalen dargestellt, bei-
spielsweise 

 
mit den hantelförmigen (äußeren) pz-Orbitalen des Fluors und dem kugelförmigen s-Orbital des 
Wasserstoffs; die Überlappung der Orbitale versinnbildlicht die Bindung. 

Eine wichtige Rolle für die Bindungseigenschaften spielt außerdem die Spinquantenzahl s: Bei 
einer kovalenten Bindung schließen sich zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin zu einem 
Paar zusammen. In einem Atom kann nach dem Pauli-Prinzip jedes Orbital von maximal zwei 
Elektronen besetzt werden, die eine entgegengesetzte Spinquantenzahl haben. Ist das der Fall und 
ein betreffendes Orbital also von zwei Elektronen besetzt, dann sind diese beiden Elektronen 
schon innerhalb des Atoms zu einem Paar mit entgegengesetztem Spin verbunden: solche „ge-
paarten“ Elektronen haben ihren Spin gewissermaßen abgesättigt und nehmen nicht an einer Bin-
dung mit Elektronen anderer Atome teil; hierfür stehen nur die ungepaarten, „einsamen“ Elektro-
nen derjenigen Orbitale zur Verfügung, die mit nur einem Elektron besetzt sind. 

Sehr wesentlich ist in dieser Beziehung, dass manche Atome verschiedene Elektronenkonfigu-
rationen einnehmen können, die sich energetisch nur wenig unterscheiden. So hat ein Kohlen-
stoffatom normalerweise die Konfiguration 1 s2, 2 s2 2 1px  2 1p y ; (zu lesen: in der 1. Schale 
[K-Schale] zwei s-Elektronen mit gepaarten Spins, in der 2. Schale [L-Schale] zwei s-Elektronen 
mit gepaarten Spins sowie je ein Elektron im px- und im py-Orbital, die letzteren beiden unge-
paart). In dieser Form wäre Kohlenstoff nur zweiwertig. Nun kann sich die Konfiguration der 
L-Schale aber dadurch ändern, dass eines der s-Elektronen in das vakante 2 pz-Orbital übergeht, 
so dass die Konfiguration 1 s2, 2 s1 2 1px  2 1p y  2 1pz  mit vier ungepaarten Elektronen entsteht, die 
die bekannte Vierwertigkeit des Kohlenstoffs bewirken. Die vier Orbitale der L-Schale arrangie-
ren sich in der im Bild 2.12 dargestellten Weise, in der sie einander äquivalent sind. Man be-
zeichnet diesen Vorgang als Hybridisierung und spricht in diesem Fall von einer 
sp3-Hybridbindung (zu lesen: 1 s-Elektron und 3 p-Elektronen). Die vier keulenförmigen Orbitale 
weisen in Richtung der Ecken eines Tetraeders, was die tetraedrische Koordination der C-Atome 
und die Bindungswinkel von 109°28′ erklärt, die der Kohlenstoff sowohl in der Diamantstruktur 
als auch in den aliphatischen Verbindungen bildet. Beim Silicium gibt es gleichfalls die 
sp3-Hybridisierung, die für die silikatischen Verbindungen wichtig ist.  

Auch bei anderen Elementen kommt es zu Hybridisierungen. Bor hat im Grundzustand die 
Konfiguration 1 s2, 2 s2, 2 1px  mit nur einem ungepaarten Elektron. Geht ein s-Elektron in das 
vakante 2 py-Orbital über, dann entsteht ein sp2-Hybrid mit drei ungepaarten Elektronen in drei 
äquivalenten Orbitalen, die komplanar auf die Ecken eines gleichseitigen Dreiecks gerichtet sind 
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– im Gegensatz etwa zu den Bindungsrichtungen der drei p-Orbitale des Stickstoffatoms (1s2, 2s2, 
2 1px , 2 1p y , 2 1pz ), die eine pyramidenförmige Anordnung z. B. des NH3-Moleküls mit dem 
N-Atom an der Spitze bilden. – Beim Beryllium (1 s2, 2 s2) gehen die beiden s-Elektronen der 
L-Schale in ein sp-Hybrid über, dessen beide äquivalente Orbitale linear angeordnet sind – wieder 
im Gegensatz zur gewinkelten Anordnung der beiden p-Bindungen des Sauerstoffatoms (1s2, 2s2, 
2 2px , 2 1p y , 2 1pz ). 
 

Bild 2.12. Körperliches Modell der Orbitale der vier Elek-
tronen in einem Kohlenstoffatom im hybridisierten 
sp3-Zustand. 

 
Bei Elementen mit höheren Ordnungszahlen können außerdem die d-Orbitale in die Hybridi-

sierung einbezogen werden und bei kovalenten Bindungen mitwirken. Das eröffnet weitere Mög-
lichkeiten für die Betätigung kovalenter Bindungen, deren es dann auch mehr als vier je Atom 
werden können (vgl. Tab. 2.5). Aus der Anordnung der bindenden Orbitale kann man direkt auf 
die Koordinationszahl und -geometrie schließen, die aus der Betätigung der kovalenten Bindun-
gen folgt. Quantenmechanische Berechnungen der Hybridisierungszustände von Elementen höhe-
rer Ordnungszahl sind schwierig; man leitet die betreffenden Bindungszustände vielmehr empi-
risch aus den bekannten Kristallstrukturen ab. 
 
Tabelle 2.5. Konfigurationen von hybridisierten Orbitalen. 

Hybrid Anzahl der Orbitale Anordnung der Orbitale 
sp 2 linear 
sp2 3 eben zu den Ecken eines gleichseitigen Dreiecks gerichtet 
dsp2 4 eben zu den Ecken eines Quadrats gerichtet 
sp3 4 zu den Ecken eines Tetraeders gerichtet 
d2sp3 6 zu den Ecken eines Oktaeders gerichtet 
sp3d2 6 zu den Ecken eines Oktaeders gerichtet 
d4sp 6 zu den Ecken eines trigonalen Prismas gerichtet 

 
Die bisher skizzierte Beschreibung der kovalenten Bindung, die von den Elektronenkonfigura-

tionen der einzelnen Atome ausgeht, wird als Valenzbindungstheorie bezeichnet. Eine komple-
mentäre Beschreibung liefert die Molekülorbitaltheorie, nach der den Elektronen des Moleküls 
Molekülorbitale zugeordnet sind, die durch das Molekül als Ganzes bestimmt werden. Quanten-
mechanisch wird die Wellenfunktion der Bindungselektronen im gemeinsamen Potentialfeld der 
Atomkerne bzw. der Atomrümpfe des Moleküls betrachtet. Die verschiedenen Molekülorbitale 
werden als σ-, π-, δ-Orbitale etc. bezeichnet (in Analogie zu den s-, p-, d-Orbitalen der Atome).  
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2.3.3. Metallische Bindung 

Für eine anschauliche Deutung der metallischen Bindung kann man von dem im vorigen Ab-
schnitt entwickelten Modell der Atome mit ihren Orbitalen ausgehen und sich vorstellen, dass bei 
einer dichten Zusammenlagerung der Atome sich deren äußere Orbitale so weit überlappen, dass 
sie alle miteinander zusammenhängen. Da Elektronen nicht zu unterscheiden sind, können die 
betreffenden Valenzelektronen weder einzelnen Atomen zugeordnet noch in bestimmten Atom-
gruppen lokalisiert werden; die Orbitale sind für die Valenzelektronen „durchgängig“ durch den 
ganzen Kristall. So kommen wir zu einem Modell einer Packung von Atomrümpfen, zwischen 
denen die Valenzelektronen quasi frei beweglich sind, weshalb man auch von einem „Elektronen-
gas“ spricht. Das hervorstechende Merkmal des metallischen Zustandes, die gute elektrische Leit-
fähigkeit, wird so ohne weiteres verständlich. 

Die quantenmechanische Theorie des metallischen Zustandes wurde von BLOCH (1928) ausge-
baut, indem er die Wellenfunktion eines Elektrons in einem Potentialfeld ansetzte, das von den 
Atomrümpfen gebildet wird und sich periodisch über den ganzen Kristall erstreckt.  

Folgende Eigenschaften des metallischen Zustandes sind für die Kristallchemie wesentlich: 
Die metallische Bindung ist ungerichtet und für alle Atome attraktiv (auch für solche verschiede-
ner Sorten); das Prinzip höchstmöglicher Koordination und dichtester Packung gilt uneinge-
schränkt; es gibt weder Beschränkungen durch Bedingungen der elektrischen Neutralisation (wie 
bei der Ionenbindung) noch durch solche der Bildung von Elektronenpaaren (wie bei der kovalen-
ten Bindung). Deshalb sind in den Metallstrukturen die metallischen Elemente vielfältig mischbar 
(Bildung von Legierungen). Intermetallische Phasen haben gewöhnlich einen breiten Stabilitäts-
bereich ihrer Zusammensetzung. Die Regeln der chemischen Stöchiometrie in Form der konstan-
ten bzw. multiplen Proportionen der Elemente in Verbindungen treffen für die Metallverbindun-
gen nicht zu.  

2.3.4. VAN-DER-WAALS-Bindung 

Die bisher betrachteten Bindungstypen, die ionare, die kovalente und die metallische Bindung, 
werden auch als Hauptvalenzbindungen  oder Hauptbindungen  bezeichnet. Daneben gibt es noch 
eine Reihe weiterer Wechselwirkungen zwischen den Atomen (bzw. Ionen und Molekülen). Sie 
führen gleichfalls zu attraktiven Kräften, die jedoch in ihrer Intensität hinter die Hauptbindungen 
zurücktreten. Sie werden unter den Bezeichnungen Nebenvalenzbindungen  oder Restbindungen 
zusammengefasst und können verschiedene Ursachen haben. 

Wenn beispielsweise in einem an sich neutralen Molekül die Ladungen unsymmetrisch ange-
ordnet sind, so dass die Schwerpunkte der positiven und der negativen Ladungen nicht zusam-
menfallen, so stellt das Molekül einen Dipol dar. Bekannte Beispiele dipolartiger Moleküle sind 
Wasser und Ammoniak. Bei entsprechender Orientierung besteht zwischen solchen Dipolen (wie 
auch zwischen Dipolen und Ionen) eine elektrostatische Anziehung. Man bezeichnet solche An-
ziehungskräfte als Dipol-Dipol-Kräfte. Darüber hinaus besteht die Möglichkeit, dass ein Dipol-
moment in einem Molekül durch benachbarte Ladungen, also durch Ionen oder andere dipolartige 
Moleküle erst induziert wird, was eine Anziehungskraft hervorruft (Induktionskräfte). 

Aber auch dann, wenn sich zwei neutrale Partikeln einander nähern, kommt es zu attraktiven 
Kräften. Wir müssen uns hierzu vergegenwärtigen, dass ein Atom bzw. Molekül ein System aus 
schwingenden Ladungen, einen sog. elektrischen Oszillator, darstellt. Nähern sich solche elektri-
schen Oszillatoren einander, so treten sie durch Influenz ihrer elektrischen Ladungen in Wech-
selwirkung. Es kommt zu einer Kopplung ihrer Schwingungen und zu einer Verstimmung ihrer 
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ursprünglichen Eigenfrequenzen. Die Gesamtenergie der wechselwirkenden Oszillatoren wird 
gegenüber dem ungestörten Zustand umso mehr vermindert, je näher sich die Oszillatoren kom-
men, was eine Attraktion bedeutet (Dispersionskräfte). Die quantenmechanische Behandlung 
durch LONDON (1930) führt auf ein Wechselwirkungspotential D 6

g ~ 1/u d , das umgekehrt propor-
tional zur sechsten Potenz des Partikelabstandes d ist. 

Man bezeichnet alle diese Bindungskräfte summarisch als VAN-DER-WAALS-Kräfte; sie sind 
zwischen sämtlichen Partikeln, Atomen, wie Ionen oder Molekülen, wirksam und überlagern sich 
den anderen Bindungskräften. Gegenüber den Hauptbindungskräften sind sie aber meist so 
schwach, dass sie allenfalls in Form einer Korrektur bei quantitativen Betrachtungen zu berück-
sichtigen sind. Wenn hingegen bei Verbindungen mit kovalentem Charakter die kovalenten 
Hauptbindungen bereits mit der Bildung von Molekülen abgesättigt werden, dann verbleiben nur 
noch die Van-der-Waals-Kräfte, um die Kohäsion einer Kristallstruktur zu bewirken. Sie sind 
damit die wesentliche kristallchemische Bindungskraft in den Molekülkristallen sowie auch in 
den Kristallen der Edelgase. Der geringen Intensität dieser Bindung entsprechen die niedrigen 
Schmelzpunkte, die geringe Härte und die große thermische Ausdehnung solcher Kristalle. 

Nur erwähnt sei, dass man den Nebenvalenzbindungen außer der VAN-DER-WAALS-Bindung 
noch die Wasserstoffbrückenbindung und die koordinativen Bindungen zurechnet, die an spe-
zielle Gegebenheiten gebunden sind.  

2.3.5. Mischbindungen 

Wenn wir eben feststellten, dass die VAN-DER-WAALS-Bindung zwischen allen Partikeln einer 
Kristallstruktur wirksam ist und sich gegebenenfalls den anderen Bindungskräften überlagert, so 
ist damit gleichzeitig gesagt, dass wir es bei den Bindungszuständen der Atome niemals mit 
einem Bindungstyp allein zu tun haben. Die zu einer Bindung führenden quantenmechanischen 
Wechselwirkungen zwischen den Atomen sind komplex, was man in der Form zu beschreiben 
sucht, dass man einen Bindungszustand jeweils als eine Mischung aus den einzelnen Bindungsty-
pen ansieht, die man als Grenzformen versteht. Begrifflich unterscheiden muss man zwischen 
dieser Mischung von Bindungstypen in einem bestimmten Bindungszustand und dem Umstand, 
dass in komplizierten Strukturen zwischen deren verschiedenen Teilen unterschiedliche Bin-
dungsarten wirksam sein können. 

Wenden wir uns zunächst den Bindungszuständen zu, die in ihrem Charakter zwischen dem 
ionaren und dem kovalenten Bindungstyp stehen und als Mischung bzw. Übergang zwischen bei-
den aufzufassen sind, und betrachten als ein kristallchemisches Beispiel die Reihe der Silberhalo-
genide: AgF – AgCl – AgBr – AgI. In dieser Reihe gibt es eine charakteristische Abwandlung der 
Eigenschaften: 

– Die Farbe ändert sich von farblos zu gelb, d. h., die optische Absorptionskante verschiebt 
sich von kürzeren zu längeren Wellenlängen; das weist auf eine Veränderung der Elektro-
nenzustände hin. 

– Die berechnete Summe der Ionenradien differiert in zunehmendem Maße mit den gemesse-
nen Ionenabständen, die zunehmend kleiner als die berechneten Werte ausfallen. 

– Es besteht eine wachsende Differenz zwischen der theoretisch für Ionenkristalle berechneten 
und der nach dem BORN-HABERschen Kreisprozess ermittelten Gitterenergie. 

– AgF, AgCl und AgBr kristallisieren in der NaCl-Struktur mit der für Ionenkristalle typischen 
oktaedrischen Koordination; AgI kristallisiert in der ZnS-(Sphalerit-) Struktur mit der typisch 
kovalenten tetraedrischen Koordination: die „Gerichtetheit“ der Bindungen nimmt zu. 
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Es ließen sich noch viele weitere Beispiele angeben, die den Übergang von einer vorwiegend 
ionaren Bindung zu einer solchen mit gemischtem Charakter belegen. Wir können uns den ge-
mischten Bindungszustand in der Weise vorstellen, dass sich die fraglichen Orbitale der beteilig-
ten Atome zunehmend überlappen, wodurch sich die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Bin-
dungselektronen in bestimmten Bereichen zwischen den Atomen vergrößert, d. h., die Bindung 
wird zunehmend lokalisiert. Die klassische Kristallchemie suchte den Übergang von einer rein 
ionaren Bindung zu einer solchen mit gemischtem Charakter durch den Begriff der Polarisation 
zu erfassen, worunter man eine Deformation der Elektronenhüllen vor allem der größeren Ani-
onen unter der Einwirkung der kleineren Kationen verstand. In diesem Zusammenhang ordnete 
man den Ionen einerseits eine bestimmte Polarisierbarkeit, andererseits eine polarisierende Wir-
kung zu. 

Zum Verständnis der gemischten Bindungszustände kann man auch umgekehrt den Übergang 
von einer kovalenten Bindung zu einer gemischten Bindung betrachten, wozu als Beispiel die 
Stoffreihe Ge – GaAs – ZnSe dienen mag, die bei gleicher Elektronenanzahl in der ZnS-
(Sphalerit-) Struktur (bzw. Ge in der Diamantstruktur) kristallisieren. Während Ge kovalent ge-
bunden ist, gibt es beim ZnSe deutliche ionare Bindungsanteile. Man kann sich hier vorstellen, 
dass das Atom mit der größeren Elektronenaffinität das Elektronenpaar der kovalenten Bindung 
stärker zu sich herüberzieht, was der Bindung eine gewisse Polarität verleiht. Das lässt sich z. B. 
durch die Angabe einer effektiven Ionenladung ausdrücken, die dann entsprechend Bruchteile von 
Elementarladungen beträgt. Von PAULING (1935) wurde die Vorstellung entwickelt, dass rein 
kovalente Bindungszustände mit rein ionaren Bindungszuständen statistisch wechseln, was als 
Resonanz bezeichnet wurde und zu den Begriffen „Resonanzbindung“ sowie „Resonanzstruktu-
ren“ führte.  

Das Konzept der Elektronegativität ist ein Versuch, einen gemischten ionar-kovalenten Bin-
dungszustand mit nur einem Parameter quantifizierbar zu beschreiben. Die Elektronegativität χi 
eines Atoms i ist ein Maß für dessen Kraft, in einer Verbindung Elektronen an sich heranzuziehen. 
χi kann aus thermochemischen Daten ermittelt werden. In der Tabelle auf dem hinteren Vorsatz-
papier sind von ALLRED und ROCHOW [2.4] berechnete Werte für die einzelnen Elemente des 
Periodensystems angegeben. Der Bindungscharakter wird durch die Elektronegativitätsdifferenz 
Δχij = χi – χj der beteiligten Atome i und j beschrieben. Je größer diese Differenz, desto größer ist 
der ionare Bindungsanteil; eine verschwindende Differenz bedeutet eine kovalente Bindung. Bei-
spielsweise haben wir in der Reihe Si (kovalent) – AlP – MgS – NaCl (ionar) die Elektronegativi-
tätsdifferenzen 0 – 0,6 – 1,3 – 2,1. Die größte Elektronegativitätsdifferenz hat CsF mit 3,3; es ist 
die ausgeprägteste ionare Verbindung. 

Eine Bindung kann man außerdem durch ihren ionogenen Bindungsanteil Qij charakterisieren, 
das ist der Anteil der elektrostatischen Bindungsenergie an der gesamten Bindungsenergie. Nach 
PAULING [2.6] besteht die Beziehung: 

21 exp ( 0,25 )ij ijQ = − − Δχ ,  

die z. B. für die Bindung Al–O einen ionogenen Bindungsanteil von 64 %, für Si–O von 53 % 
und für C–O von 22 % liefert. Die Verbindung CsF erreicht demnach einen ionogenen Bindungs-
anteil von 93 %. Schließlich wurde von PHILLIPS [2.7] und VAN VECHTEN [2.8] noch der Begriff 
der Ionizität einer Bindung eingeführt (vgl. S. 156). Sowohl das Konzept der Elektronegativität 
als auch das der Ionizität können nur als Näherungen verstanden werden, um die komplizierte 
Problematik der Bindungszustände überschaubar zu machen 

Für die Kristallchemie der Legierungen und intermetallischen Phasen spielen gemischte Bin-
dungen ionar-metallisch und kovalent-metallisch eine wichtige Rolle. So haben die intermetalli-
schen Phasen TiC, LaBi, CaSb, die in der NaCl-Struktur kristallisieren, einen gemischten ionar-
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metallischen Charakter. Eine instruktive Reihe von Verbindungen, die den Übergang ionar-
metallisch illustriert, kristallisiert in der Fluoritstruktur: Li2O (ionar) – Li2S – Li2Se – LiMgAs – 
Mg2Ge – Mg2Sn – Mg2Pb (metallisch). Einen gemischten Bindungszustand kovalent-metallisch 
finden wir bei Selen, Tellur, Arsen und vielen Sulfiden, Seleniden, Telluriden, Arseniden und 
Antimoniden. Ein Parameter für den Charakter einer gemischt kovalent-metallischen Verbindung 
ist nach MOOSER und PEARSON [2.9] die durchschnittliche Hauptquantenzahl  

/i i i
i i

n c n c= ∑ ∑   

mit ni als Hauptquantenzahlen der beteiligten Atome und ci als deren Anzahl in der Formelein-
heit. Mit zunehmendem n  wird die Verbindung metallischer. So bedingen für 2n =  (also in 
der Kohlenstoffperiode des Periodensystems) die p-Orbitale bzw. die s-p-Hybridorbitale eine 
ausgeprägte „Gerichtetheit“ der Bindungen, also einen kovalenten Charakter. Mit steigendem 
n  werden zunehmend d- und f-Orbitale an den Hybridisierungen beteiligt, und die „Gerichtet-
heit“ der Bindungen nimmt ab. Man bezeichnet diese Beziehung als Metallisierung oder Dehy-
bridisierung 

2.4. Größe der Kristallbausteine 

In der Kristallchemie spielt das Konzept einer konkreten Größe der Kristallbausteine (Atome, 
Ionen, Moleküle) eine entscheidende Rolle. Aufgrund der recht präzisen Kristallstrukturbestim-
mungen sind auch die gegenseitigen Abstände zwischen den Kristallbausteinen sehr genau be-
kannt. Bei Strukturen aus nur einer Sorte von Atomen, also bei den Elementstrukturen, kann man 
aus den interatomaren Abständen unmittelbar auf den Atomradius schließen, indem man den Ab-
stand zwischen den benachbarten Atomen halbiert. Doch können die so gewonnenen Atomradien 
nicht einfach auf andere Strukturen übertragen werden, denn die Größe der Kristallbausteine, wie 
sie sich in ihren gegenseitigen Abständen manifestiert, hängt von ihrem elektronischen Zustand, 
insbesondere vom Bindungszustand, von der Koordination und auch von der Art der Nachbarbau-
steine ab. So sind Kationen, da sie Elektronen abgegeben haben, bedeutend kleiner als die betref-
fenden neutralen Atome; Anionen hingegen sind, da sie Elektronen in ihre Hülle aufgenommen 
haben, größer. Bei einer kovalenten Bindung rücken die Atome in Richtung der Bindung, d. h. in 
der Richtung der sich überlappenden Bindungsorbitale, besonders eng zusammen. Im Gegensatz 
dazu sind bei der schwachen VAN-DER-WAALS-Bindung die Abstände zwischen den Atomen grö-
ßer als bei Hauptvalenzbindungen. 

Konsequenterweise unterscheidet man deshalb zwischen Ionenradien, kovalenten Radien, me-
tallischen Radien (häufig als Atomradien bezeichnet) und VAN-DER-WAALS-Radien (Molekülra-
dien). 

 
Ionenradien. In einem Ionenkristall stellt sich der Abstand benachbarter Ionen als Gleichge-

wicht zwischen der im (Wesentlichen) elektrostatischen Anziehung und der BORNschen Absto-
ßung ein. Wegen der kurzen Reichweite des Abstoßungspotentials und seines steilen Anstiegs bei 
einer weiteren Annäherung der Ionen über ihren Gleichgewichtsabstand hinaus kann die Distanz 
zwischen den Mittelpunkten benachbarter Ionen als Summe der Radien zweier starrer Kugeln 
interpretiert werden, die sich gegenseitig berühren. Dieses Modell kugelförmiger Ionen mit einem 
definierten Ionenradius sieht davon ab, dass es auch in Ionenkristallen gewisse geringfügige 
Überlappungen zwischen äußeren Orbitalen benachbarter Ionen gibt. 
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Das Problem, die Ionenradien als solche abzuleiten, ist aus der Kenntnis der interatomaren Ab-
stände (also der Radiensummen) allein nicht zu lösen, auch dann nicht, wenn beliebig viele Ra-
diensummen zwischen beliebigen Ionenpaaren gegeben sind. Es bedarf für mindestens einen Io-
nenradius einer zusätzlichen, unabhängigen Information oder Annahme, woraufhin dann auch die 
übrigen Ionenradien bzw. die verschiedenen Radienquotienten mittelbar festgelegt werden können. 
Je nach dieser Zusatzannahme variieren die von verschiedenen Autoren ermittelten Ionenradien. 

Die ersten Ionenradien wurden von WASASTJERNA (1923) unter Benutzung von Daten molarer 
Refraktionen berechnet. Unter Benutzung der Ionenradien WASASTJERNAS für F– und O2– ermit-
telte GOLDSCHMIDT [2.1] aus den interatomaren Abständen vieler Kristallstrukturen eine umfang-
reiche Liste von Ionenradien. Einen anderen Weg beschritt PAULING (1927) [2.5]. Er ging von der 
Annahme aus, dass der Radius R eines Ions einer Beziehung R = Cn/(z–S) folgt; z ist die Ord-
nungszahl (Kernladung) des Ions. Die Größen Cn (die durch die Hauptquantenzahl n bestimmt 
sind) und S haben für isoelektronische Ionen den gleichen Wert. Hiermit lassen sich aus den be-
kannten interatomaren Abständen (Radiensummen) gleichfalls die einzelnen Ionenradien ermit-
teln, die dann als univalente Radien bezeichnet werden. Neben den älteren Werten von GOLD-
SCHMIDT und von PAULING fanden noch die von AHRENS [2.10] publizierten Ionenradien eine 
breitere Anwendung. 

Heute werden vor allem die effektiven Ionenradien verwendet, die von SHANNON und PREWITT 
[2.11] unter Verwertung von mehr als tausend interatomaren Abständen berechnet wurden. Sie 
gehen von einem Standardradius für das O2–-Ion von 0,140 nm in [6]-Koordination aus. Die ef-
fektiven Ionenradien (sowie auch die kovalenten, metallischen und VAN-DER-WAALS-Radien) 
sind auf dem hinteren Vorsatzpapier in Verbindung mit dem Periodensystem der Elemente aufge-
führt. Der konsequente Bezug auf den vorgegebenen, fixen O2–-Standardradius bringt es mit sich, 
dass für die effektiven Ionenradien von H+, N5+ und C4+ negative Werte erscheinen. Neben den 
effektiven Ionenradien gibt es noch die Kristallradien, die sich auf einen Standardradius für das 
F–-Ion von 0,119 nm in [6]-Koordination beziehen. Die Kristallradien ergeben sich um jeweils 
0,014 nm größer als die effektiven Ionenradien. 

Schließlich gibt es noch einen weiteren empirischen Zugang zu den Ionenradien: Wenn bei 
einer Kristallstrukturbestimmung die Elektronendichte auch in den Gebieten mit geringer Elek-
tronendichte zwischen den Atomen sehr akkurat bestimmt wird (was wegen der Abbrucheffekte 
der betreffenden Fourier-Entwicklungen und anderer Fehlerquellen schwierig ist – vgl. Abschn. 
5.1.9.), dann sollte die Elektronendichte entlang einer Verbindungslinie zwischen den Mittelpunk-
ten zweier benachbarter Ionen durch ein Minimum gehen, das dem Wert 0 nahe kommt (Bild 
2.13). Die Distanz zwischen diesem Minimum und dem Mittelpunkt des Ions wird als empirischer 
Ionenradius interpretiert. Wegen der experimentellen Schwierigkeiten kennt man erst wenige 
zuverlässige Werte, die recht gut mit den von SHANNON und PREWITT übereinstimmen, während 
die Ionenradien (der Kationen) nach GOLDSCHMIDT und nach PAULING deutlich kleiner ausfallen 
(Bild 2.13). 
 

Bild 2.13. Elektronendichte im LiF entlang der 
Verbindungslinie zwischen einem F–-Ion und einem  
Li+-Ion. 
M Minimum (entsprechend einem empirischen Ionenradius von 
0,92 nm für Li+); SP Ionenradius nach SHANNON und PREWITT 
(0,88 nm); G Ionenradius nach GOLDSCHMIDT (0,78 nm); 
P Ionenradius nach PAULING (0,60 nm); e Elementarladung. 
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Ionenradien sind letztlich keine beliebig präzisierbaren, physikalischen Größen, sondern viel-

mehr ein bewährtes und tragfähiges Konzept zur Interpretation von Kristallstrukturen und nicht 
zuletzt ein wichtiges Hilfsmittel zu ihrer Bestimmung. 

Bei der Anwendung der Ionenradien sind noch weitere Faktoren zu berücksichtigen. Es ist klar, 
dass bei Elementen mit mehreren Wertigkeitsstufen den Ionen der verschiedenen Ladungszu-
stände (Wertigkeiten) auch unterschiedliche Ionenradien zukommen. Auch die Art der Liganden 
ist von Einfluss, was in der Unterscheidung von effektiven Radien (für O2–-Liganden) und von 
Kristallradien (für F–-Liganden) zum Ausdruck kommt; für andere Liganden (Anionen) sind an-
dere, spezifische Korrekturen zu berücksichtigen. Schließlich ist auch noch für die Koordination 
eine Korrektur erforderlich: Die Ionenradien auf dem hinteren Vorsatzpapier gelten – so wie an-
gegeben – meist für die oktaedrische [6]-Koordination; in der [8]- und der [4]-Koordination ver-
halten sich die Radien wie R[8] : R[6] : R[4] = 1,03 : 1 : 0,95. 

Der Vergleich der Ionenradien der chemischen Elemente (hinteres Vorsatzpapier) lässt einige 
charakteristische Trends erkennen: 

Die Ionenradien der meisten Kationen sind kleiner als 0,1 nm, die der meisten Anionen hin-
gegen größer als 0,1 nm; insbesondere beträgt der Ionenradius von O2–, also des auf der Erde häu-
figsten Elementes, 0,140 nm. In den meisten Ionenkristallen, insbesondere auch in den wichtigs-
ten gesteinsbildenden Mineralen, wird daher der überwiegende Volumenanteil von den Anionen 
eingenommen, während die Kationen nur Lückenpositionen in den Anionenpackungen besetzen. 

Bei Kationen eines Elementes mit mehreren Wertigkeitsstufen nimmt der Ionenradius mit zu-
nehmender Wertigkeit (Ladung) ab, z. B. R (Cr2+) > R (Cr3+) > R (Cr6+). 

Bei isoelektronischen Anionen haben die mit der größeren negativen Ladung (Wertigkeit) den 
größeren Ionenradius, z. B. R(F–) < R(O2–); R(Cl–) < R(S2–). 

Innerhalb einer Gruppe des Periodensystems (also z. B. bei den Alkalimetallen, den Erdalkali-
metallen, den Halogenen, den Chalkogenen etc.) wächst der Ionenradius mit steigender Ord-
nungszahl. Die Elektronenhülle wird also mit jeder besetzten Schale (Hauptquantenzahl n) größer. 

Innerhalb einer Periode (des Periodensystems) nimmt der Ionenradius der Kationen mit stei-
gender Ordnungszahl ab, z. B. R(Na+) > R(Mg2+) > R(Al3+) > R(Si4+) > R(P5+) > R(S6+) > R(Cl7+). 
Das erklärt sich im angeführten Beispiel aus der Zunahme der Kernladung bei gleicher Elektro-
nenanzahl. Aber auch bei gleichwertigen Ionen gibt es innerhalb einer Periode häufig eine Ab-
nahme der Ionenradien, z. B. R(Cr2+) > R(Mn2+) > R(Fe2+) > R(Co2+) > R(Ni2+) > R(Cu2+), da die 
zunehmende Kernladung die Elektronenhülle pauschal etwas stärker an sich heranzieht. Dieser 
Effekt ist besonders deutlich in der Reihe der dreiwertigen Ionen der Lanthanoiden ausgeprägt: 
R(La3+) = 0,105 nm, R(Lu3+) = 0,086 nm und wird als Lanthanoidenkontraktion bezeichnet (einen 
ähnlichen Effekt gibt es in der Reihe der Actinoiden). Die Lanthanoidenkontraktion hat einen 
solchen Betrag, dass sie bei den nachfolgenden Gruppen die Zunahme des Ionenradius durch die 
Besetzung einer neuen Schale kompensiert: Zr4+ und Hf4+ sowie Nb5+ und Ta5+ haben praktisch 
den gleichen Ionenradius, was die Schwierigkeiten bei ihrer chemischen Trennung erklärt; in Mi-
neralen können sich diese Ionen ohne weiteres ersetzen (geochemische Tarnung). 

Im Periodensystem kann man ferner noch „Schrägbeziehungen“ zwischen den Ionenradien 
feststellen: Beispielsweise haben die Ionenpaare Li+ – Mg2+; Na+ – Ca2+; K+ – Sr2+; Be2+ – Al3+; 
B3+ – Si4+; aber auch O2– – Cl– u. a. ähnliche Ionenradien, was trotz der unterschiedlichen Wertig-
keiten zu kristallchemischen Analogien führt. 

 
Kovalente Radien. Der Versuch, die interatomaren Abstände auch bei kovalenten Verbindun-

gen aus den betreffenden Ionenradien zusammenzusetzen, schlägt fehl. Hier gelten andere Ab-
standsbeziehungen, die durch ein Modell sich berührender, starrer Kugeln nur ungenügend zu 
beschreiben sind. So bilden die abgeschlossenen, edelgasartigen Schalen des Atomrumpfes einen 
„harten“, kugelförmigen Kern mit einem steilen Abstoßungspotential. Die äußeren Elektronen 
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liefern einen weiteren Beitrag zum Platzanspruch des Atoms in einer Kristallstruktur, wobei die 
bindenden Elektronenpaare zwischen den kovalent verbundenen Atomen eine Brücke in der Elek-
tronendichte bilden. Der Abstand zwischen den kovalent verbundenen Atomen ist relativ klein, 
während zu den übrigen benachbarten Atomen ein größerer Abstand eingehalten wird. Diesen 
Gegebenheiten entsprechen Kalottenmodelle (vgl. Bild 2.35), wie sie als Molekülmodelle weit 
verbreitet sind. Der Radius der Kalottenkugeln wird als Wirkungsradius bezeichnet und ist deut-
lich größer als der halbe Abstand zwischen den kovalent verbundenen Atomen. 

Das Problem besteht darin, die Abstände zwischen den Mittelpunkten kovalent verbundener 
Atome so in zwei Abschnitte zu teilen, dass man für die einzelnen Atome kovalente „Ra-
dien“ erhält, mit denen man auch bei anderen Verbindungen die interatomaren Abstände durch 
Addition der betreffenden Radien berechnen kann. 

Wir wollen die kovalenten Radien nur in Kristallstrukturen betrachten und auf Moleküle nicht 
eingehen. Für die Kristallstrukturen sind vor allem die in Tab. 2.5 aufgeführten Hybridorbitale mit 
ihrer spezifischen Geometrie wichtig. Von VAN VECHTEN und PHILLIPS [2.12] sind die tetra-
edrisch koordinierten Strukturen vom Sphalerit- und Wurtzittyp diskutiert worden. In diesen 
Strukturen bilden die sp3-Hybridorbitale σ-Bindungen (im Sinne der Molekülorbitaltheorie); Ef-
fekte einer π-Bindung oder von freien Elektronenpaaren brauchen hier nicht berücksichtigt zu 
werden. Außerdem sind die Abstände zu den übernächsten Nachbarn relativ groß, so dass deren 
Einfluss zu vernachlässigen ist. Die kovalenten Radien dieser Strukturen folgen einer Beziehung 
Rc = R(n)/zeff. Hierin ist zeff die effektive Ladung des betreffenden Atomrumpfes für die Valenz-
elektronen (zeff beträgt für C 5,7 e, für Si 9,85 e, für Ge 20,75 e und für Sn 22,25 e; e Elementarla-
dung). R(n) ist ein von der Hauptquantenzahl n abhängiger Parameter:  

2 C
eff eff 0( ) / 4R n n z z a=   

mit C
eff 5,7z e=  als effektiver Ladung des Kohlenstoffrumpfes; 4a0 ist ein einstellbarer, konstanter 

Parameter. Die nach dieser Methode abgeleiteten kovalenten Radien (hinteres Vorsatzpapier) 
geben durch Addition die Atomabstände mit einer Genauigkeit von 1 % wieder. 

 
Metallische Radien. Die Radien in metallischen Strukturen (auch als Atomradien bezeichnet) 

lassen sich unmittelbar aus den betreffenden metallischen Elementstrukturen (Kugelpackungen) 
ableiten, indem man die Abstände zwischen den Mittelpunkten benachbarter Metallatome halbiert. 
Sie wurden bereits von GOLDSCHMIDT [2.13] abgeleitet und später von LAVES [2.14] ergänzt (hin-
teres Vorsatzpapier). Es zeigt sich, dass die metallischen Radien mit der Koordination variieren 
und (wie auch die anderen Radien) mit geringerer Koordination kleiner werden. Die Radien in 
den verschiedenen Koordinationen verhalten sich wie R[12] : R[8] : R[6] : R[4] = 1 : 0,97 : 0,96 : 
0,88. Abweichungen hiervon gibt es vor allem bei den Metallstrukturen der B-Elemente. Meist 
wird der Radius für die [12]-Koordination (entsprechend den dichtesten Kugelpackungen) ange-
geben. 

Eine vergleichende Übersicht über die metallischen Radien zeigt folgendes: Die Metallradien 
sind wesentlich größer als die betreffenden Ionenradien und auch größer als die kovalenten Ra-
dien. Die Alkalimetalle haben die weitaus größten Radien. Innerhalb einer Periode nimmt der 
Radius mit steigender Ordnungszahl bei den A-Metallen ab und bei den B-Metallen wieder leicht 
zu. Innerhalb der Gruppen steigen die Metallradien mit der Hauptquantenzahl. Allerdings kom-
pensiert auch hier die Lanthanoidenkontraktion in den nachfolgenden Gruppen den Anstieg, der 
sonst beim Übergang von der sechsten zur siebenten Periode zu erwarten wäre. 

 
VAN-DER-WAALS-Radien. In Molekülkristallen und in Edelgaskristallen können die Abstände 

zwischen nächsten, nicht miteinander verbundenen Atomen durch VAN-DER-WAALS-Radien  
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(Molekülradien) beschrieben werden. Sie entsprechen den Wirkungsradien der Kalottenmodelle. 
Nach BONDI [2.15] folgen diese Radien einer Beziehung RW = cλBr mit c als einer durch die 
Gruppe im Periodensystem bestimmten Konstante, die Werte zwischen 0,48 und 0,61 annimmt, 
und der DE-BROGLIE-Wellenlänge des äußeren Valenzelektrons e 0Br h m Iλ =  (h PLANCKsches  
Wirkungsquantum, me Elektronenmasse, I0 erstes Ionisierungspotential des betreffenden Ele-
ments). Unter Zusammenfassung der Konstanten erhält man W 0R k I= . Die so ermittelten Ra-
dien (hinteres Vorsatzpapier) führen zu einer guten Übereinstimmung mit den beobachteten 
intermolekularen Abständen.  

2.5. Systematische Kristallchemie 

Eine wichtige Aufgabe der Kristallchemie ist es, die beobachteten Kristallstrukturen systematisie-
rend zu beschreiben. Dabei geht es nicht nur darum, die große Anzahl der bekannten und neu be-
stimmten Kristallstrukturen zu katalogisieren, sondern es sollen auch die Beziehungen zwischen 
chemischer Zusammensetzung, chemischer Bindung, Geometrie und Symmetrie der Kristallstruktur 
und physikalischen Eigenschaften deutlich werden. Eine vergleichende Struktursystematik sollte es 
außerdem ermöglichen, kristallchemische Homologien abzuleiten und Voraussagen zur Struktur und 
zu den Eigenschaften bei der Synthese neuer Verbindungen zu treffen. 

Eine systematische Beschreibung der Kristallstrukturen kann auf verschiedene Weise erfolgen. 
Die formale Struktursystematik klassifiziert die Strukturen nach ihrem Strukturtyp. Zwei kristal-
line Stoffe haben den gleichen Strukturtyp, wenn sie zur selben Raumgruppe gehören und die 
Atome in der Elementarzelle die gleichen Punktlagen besetzen. Man bezeichnet solche Kristall-
strukturen als isotyp und spricht von Isotypie. Die Stöchiometrie isotyper Verbindungen muss 
übereinstimmen. Hingegen spielen die Art der chemischen Bestandteile, der Charakter der chemi-
schen Bindung, die Abstände zwischen den Atomen usw. bei dieser Klassifizierung keine Rolle. 
Es ist üblich, einen Strukturtyp nach einem chemischen Element, einer Verbindung oder einem 
Mineral zu benennen, die diese Struktur aufweisen. Beispiele dafür sind die schon oft genannte 
NaCl- oder Halitstruktur, in der sehr viele AB-Verbindungen mit unterschiedlichem Bindungs-
charakter, wie Metallhalogenide, -oxide oder -sulfide, kristallisieren, ferner die CaF2- oder Fluo-
ritstruktur, die Diamantstruktur, die Cäsiumchloridstruktur, die Calcitstruktur, die Olivinstruktur 
etc. Man wählt also den Namen oder das chemische Symbol eines kristallinen Stoffes mit dieser 
Struktur, bzw. bei einem Mineral den Mineralnamen zur Benennung des Strukturtyps. 

Eine andere Bezeichnungsweise für Strukturtypen ist die Nomenklatur der Strukturberichte. 
Sie besteht aus einem lateinischen Großbuchstaben, der die Art der chemischen Verbindung sym-
bolisiert, und einer nachgestellten Zahl für den einzelnen Strukturtyp darin. Folgende Buchstaben 
werden verwendet: A für Strukturtypen der Elemente, B für Strukturtypen mit der Stöchiometrie 
AB, C für Strukturtypen mit der Stöchiometrie AB2, D für Strukturtypen mit Stöchiometrien 
AmBn (wobei zur Kennzeichnung der Stöchiometrie noch eine Zahl nachgestellt wird), E für 
Strukturtypen ternärer Verbindungen, F, G, H, I und K für Strukturtypen mit Radikalen, L für 
Strukturtypen von Legierungen und S für Strukturtypen von Silikaten. Tabelle 2.6 bringt eine 
Auswahl von Strukturtypen mit den Symbolen der Strukturberichte. Die etwas willkürlich anmu-
tende Nummerierung in dieser Symbolik erklärt sich aus der zeitlichen Reihenfolge, in der die 
Kristallstrukturen bestimmt wurden.  

Zwei Kristallstrukturen, die in wesentlichen Zügen übereinstimmen, jedoch die obige Defini-
tion der Isotypie nicht streng erfüllen, bezeichnet man als homöotyp. Der Begriff der Homöotypie 
ist nicht streng definiert und beinhaltet eine weitgehende Analogie des Bauplanes der Kristall-
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Tabelle 2.6. Strukturtypen nach der Nomenklatur der Strukturberichte (Auswahl).  

Typ Vertreter 
A1 Kupfer 
A2 Wolfram 
A3 Magnesium 
A4 Diamant 
A5 Zinn (weiß) 
A7 Arsen 
A8 Selen 
A9 Graphit 
A14 Iod 
B1 Halit NaCl 
B2 Caesiumchlorid CsCl 
B3 Sphalerit 

    
ZnS B4 Wurtzit 

B8 Nickelin NiAs 
C1 Fluorit CaF2 
C2 Pyrit FeS2 
C3 Cuprit Cu2O 
C4 Rutil TiO2 
C6 Cadmiumiodid CdI2 
C7 Molybdänit MoS2 
C8 Quarz 

 
SiO2 C9 Cristobalit 

C10 Tridymit 
C14 MgZn2 
C15 MgCu2 
C36 MgNi2 
D02 Skutterudit CoAs3 
D51 Korund Al2O3 
D58 Antimonit Sb2S3 
E11 Chalkopyrit CuFeS2 
E21 Perowskit CaTiO3 
E22 Ilmenit FeTiO3 
G01 Calcit 

      
CaCO3 G02 Aragonit 

H01 Anhydrit CaSO4 
H02 Baryt BaSO4 
H11 Spinell MgAl2O4 
H46 Gips CaSO4 · 2 H2O 
H57 Apatit Ca5(OH)|(PO4)3 
L10 CuAu 
L12 Cu3Au 
S11 Zirkon 
S12 Olivin 
S41 Diopsid 
S43 Enstatit 
S51 Muskovit 
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strukturen. Die Diskussion von Homöotypie-Beziehungen gestattet die Beschreibung kristall-
struktureller Verwandtschaften und die Ableitung von Kristallstrukturen durch gewisse Verände-
rungen bzw. Abwandlungen des Grundtyps (Prototyps) einer Struktur, z. B. durch Verschiebun-
gen der Atompositionen („Verzerrungen“) oder Änderungen der Stöchiometrie, wodurch sich die 
Symmetrie und somit die Raumgruppe der Kristallstruktur ändern. 

Eine andere Systematik der Kristallstrukturen stellt die kristallchemischen Beziehungen in den 
Vordergrund. Nach einer allgemein anerkannten Systematik der Minerale auf kristallchemischer 
Grundlage (H. STRUNZ)  werden diese in neun Klassen gegliedert: Elemente und intermetallische 
Phasen (sowie Carbide, Nitride, Phosphide), Sulfide (sowie Selenide, Telluride, Arsenide, Anti-
monide, Wismutide), Halogenide, Oxide (sowie Hydroxide), Nitrate (sowie Carbonate, Borate), 
Sulfate (sowie Chromate, Molybdate, Wolframate), Phosphate (sowie Arsenate, Vanadate), Sili-
kate und schließlich organische Stoffe. Diese Systematik lässt sich in erweiterter Form auch auf 
die anderen chemischen Verbindungen anwenden, wobei deren Anzahl gegenüber den rund drei-
tausend Mineralarten weitaus größer ist. Ein spezieller Strukturtyp kann nach dieser Systematik in 
verschiedenen Klassen vorkommen, so z. B. die NaCl-Struktur sowohl bei den Halogeniden 
(NaCl, KCl, AgBr), den Sulfiden (PbS, EuSe, SnTe), den Oxiden (MgO, CdO) als auch bei TiN, 
ZrC und LiH etc. 

In den folgenden Abschnitten wird ein Überblick über die Grundtypen sowie eine Auswahl 
von häufiger vorkommenden Kristallstrukturen gegeben, wobei die Homöotypie-Beziehungen 
betont werden und nach folgender Gliederung vorgegangen wird: 

– Kristallstrukturen mit vorwiegend metallischer Bindung, 
– Kristallstrukturen mit ionarer und kovalenter Bindung, 
– Molekülstrukturen. 

Zuvor seien noch einige weitere Begriffe kurz erläutert, die für die Entwicklung der Kristall-
chemie eine wichtige Rolle gespielt haben: 

Als Polymorphie bezeichnet man das Auftreten verschiedener Kristallstrukturen bei einem 
chemischen Element oder einer Verbindung. Von Schwefel, Bor oder SiO2 sind zahlreiche poly-
morphe Modifikationen bekannt, die zu verschiedenen Strukturtypen gehören und in Abhängig-
keit von den thermodynamischen Zustandsbedingungen (Temperatur, Druck) in Erscheinung tre-
ten. In kristallchemischer Hinsicht gibt es nach BUERGER [2.16] vier charakteristische Typen von 
strukturellen Unterschieden zwischen polymorphen Modifikationen: 

– Unterschiede im Ordnungsgrad (ungeordnet statistische oder geordnete Verteilung verschie-
dener Atomsorten auf äquivalenten Positionen einer Kristallstruktur unter Bildung von Über-
strukturen). Beispiele: Cu-Au (Legierung); KAlSi3O8 (Sanidin, monoklin – Mikroklin, tri-
klin); Cu2FeSnS4 (Isostannin, kubisch – Stannin, tetragonal). 

– Unterschiede in der zweiten Koordinationssphäre. Beispiele: ZnS (Sphalerit – Wurtzit); SiO2 
(Quarz – Coesit). 

– Unterschiede in der ersten Koordinationssphäre. Beispiele: CaCO3 (Calcit – Aragonit); SiO2 
(Coesit – Stishovit). 

– Unterschiede im Bindungscharakter. Beispiel: Kohlenstoff C (Graphit – Diamant). 

Als Isomorphie bezeichnet man eine so weitgehende kristallchemische Verwandtschaft von 
Kristallphasen, dass zwischen ihnen eine lückenlose Mischbarkeit besteht. Isomorphe Phasen sind 
meist auch isotyp. Die gegenseitige Austauschbarkeit verschiedener Atom- bzw. Ionensorten in 
einer Kristallphase wird als Diadochie bezeichnet. Beide Phänomene führen zur Bildung von 
Mischkristallen. In kristallchemischer Hinsicht unterscheidet man drei Arten von Mischkristallen 
(wobei Isomorphie an die erste Art gebunden ist): 
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– Substitutionsmischkristalle, bei denen sich die betreffenden Atome auf äquivalenten Positio-
nen in der Kristallstruktur gegenseitig ersetzen. Beispiele: Cu-Au (Legierung) sowie 
(Mg,Fe)2 [SiO4] (Olivin). 

– Additionsmischkristalle (Einlagerungsmischkristalle), bei denen Atome mit hinreichend klei-
nen Radien in Lücken bzw. auf Zwischengitterplätze eingelagert werden. Beispiel: Fe-C 
(Stahl). 

– Subtraktionsmischkristalle, bei denen ein Teil der Positionen in der Kristallstruktur nicht 
besetzt wird. Beispiel: Fe1–xS (Pyrrhotine). 

Durch die Bildung von Mischkristallen entstehen im allgemeinen nichtstöchiometrische che-
mische Verbindungen (sog. Bertholide, im Gegensatz zu den stöchiometrischen Daltoniden).  

2.5.1. Kristallstrukturen mit metallischer Bindung 

Betrachtet man das Periodensystem der Elemente (hinteres Vorsatzpapier), so ist festzustellen, 
dass der weit überwiegende Teil der Elemente unter normalen Bedingungen von Druck und Tem-
peratur in Form von Metallen vorliegt, d. h. Strukturen mit metallischer Bindung bildet. Nur we-
nige Elemente (im rechten oberen Bereich des Periodensystems) sind Nichtmetalle. Auch der 
größte Teil aller denkbaren binären und polynären Kombinationen von Elementen lässt Strukturen 
mit überwiegend metallischem Bindungscharakter erwarten. Die Einteilung des Periodensystems 
in Gruppen, in der sich die Grundzüge der Elektronenkonfiguration widerspiegeln, bringt nicht 
nur chemische, sondern auch kristallchemische Homologie-Beziehungen zum Ausdruck. Häufig 
werden die einzelnen Gruppen noch zu größeren Abteilungen zusammengefasst (vgl. hinteres 
Vorsatzpapier). So bezeichnet man die Elemente der Gruppen Ia und IIa als A-Metalle; sie haben 
einen besonders unedlen Charakter, d. h. ein niedriges Ionisierungspotential. Die Elemente der 
Gruppen IIIa bis Ib einschließlich der Lanthaniden und Actinoiden werden als T-Metalle bezeich-
net (engl. transition metals – Übergangsmetalle, ursprünglich true metals – echte Metalle). Alle 
übrigen Gruppen, die Gruppe der Edelgase ausgenommen, bilden die B-Elemente, zu denen so-
wohl Metalle als auch die Nichtmetalle gehören. Man unterscheidet noch die B1-Elemente der 
Gruppen IIb und IIIb von den B2-Elementen der Gruppen IVb bis VIIb. 

Eine andere Einteilung bezeichnet die Elemente der Gruppen Ia bis IIIa als stark unedle Me-
talle, die der Gruppen IVa bis Ib als Übergangsmetalle. Alle genannten Metalle werden auch als 
Metalle I. Art, die verbleibenden (d. h. die B-Metalle) als Metalle II. Art bezeichnet und zusam-
men von den Nichtmetallen unterschieden. 

Die Elemente der Gruppe Ia bezeichnet man als Alkalimetalle, die der Gruppe IIa als Erd-
alkalimetalle, die der Gruppe IIIa als Erdmetalle, die der Gruppe VIIb als Halogene, die der 
Gruppe VIb als Chalkogene, die der Gruppe Vb (vornehmlich in älterer Literatur) als Pnictogene, 
die Verbindungen der letzteren als Halogenide, Chalkogenide bzw. Pnictide. 

2.5.1.1. Kristallstrukturen metallischer Elemente 

Entsprechend dem im Abschn. 2.3.3. behandelten Charakter der metallischen Bindung, die durch 
eine ungerichtete Anziehung zwischen den als kugelförmig anzunehmenden Metallatomen ge-
kennzeichnet ist, bilden die Kristallstrukturen der Metalle möglichst dichte Kugelpackungen und 
kristallisieren zum weitaus überwiegenden Teil in einer der folgenden drei Grundtypen: 

– kubisch dichteste Kugelpackung (Kupferstruktur oder A1-Struktur; Bild 2.1), 
– hexagonal dichteste Kugelpackung (Magnesiumstruktur oder A3-Struktur; Bild 2.2), 
– kubisch innenzentrierte Kugelpackung (Wolframstruktur oder A2-Struktur). 
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Einige Metalle bilden polymorphe Modifikationen, deren Eigenschaften sich z. T. deutlich unter-
scheiden. Technisch bedeutsam ist die Polymorphie des Eisens und damit im Zusammenhang das 
Legierungsverhalten des Systems Eisen-Kohlenstoff: Das δ-Eisen (oberhalb 1390 °C) und das α-
Eisen (unterhalb 910 °C) haben die Wolframstruktur, das γ-Eisen (910...1390 °C) hat die Kupfer-
struktur. Das γ-Eisen vermag Kohlenstoff in Form von Additionsmischkristallen aufzunehmen, 
wobei bis zu fast einem Zehntel der oktaedrischen Lücken besetzt werden können. Im α-Eisen 
kann Kohlenstoff hingegen nur in sehr geringem Maße (bis zu 0,1 Atom-%) auf Positionen mit 
[4]-Koordination additiv eingelagert werden. 

Metalle können miteinander im beträchtlichen Umfang Substitutionsmischkristalle bilden. 
Günstige Voraussetzungen hierfür sind Isotypie und nicht zu große Unterschiede in den Atomra-
dien. Beispielsweise haben Kupfer und Gold aus der Ib-Gruppe die gleiche Kristallstruktur und 
auch ähnliche metallische Atomradien (Cu: 0,128 nm; Au: 0,144 nm). Sie bilden eine lückenlose 
Mischkristallreihe. Reines Kupfer hat eine Gitterkonstante von 0,3615 nm, reines Gold eine sol-
che von 0,4078 nm. Die Gitterkonstanten der Cu-Au-Mischkristalle liegen dazwischen, wobei 
sich ihr Wert linear mit der Zusammensetzung ändert. Diese lineare Beziehung ist auch bei vielen 
anderen Mischkristallsystemen zu beobachten und wird als VEGARDsche Regel  bezeichnet. Bei 
genauen Messungen der Gitterkonstanten zeigen sich allerdings kleine charakteristische Abwei-
chungen vom streng linearen Verlauf (Bild 2.14). Abweichungen zu höheren Werten, wie bei den 
Systemen Cu-Au und Cu-Pd, deuten darauf hin, dass die Bindungskräfte zwischen verschiedenen 
Atomen schwächer sind als zwischen gleichen Atomen; bei negativen Abweichungen, wie bei den 
Systemen Ag-Au, Ag-Pd und Cu-Ni, sind die Bindungskräfte zwischen verschiedenen Atomen 
stärker als zwischen gleichen Atomen. 

 

Bild 2.14. Gitterkonstanten binärer metallischer 
Mischkristalle. 
Die strichpunktierten Linien entsprechen einer linearen 
Abhängigkeit von der Zusammensetzung. 

 
Bei Cu-Au-Mischkristallen kann es durch Ordnungsvorgänge zur Bildung von Überstruktu-

ren kommen, einer Erscheinung, die auch bei vielen anderen Mischkristallsystemen zu beob-
achten ist: Bei geringen Goldgehalten im Kupfer besetzen die Goldatome statistisch Positionen 
der Kupferatome; die Wahrscheinlichkeit, auf einer bestimmten Position in der Struktur ein 
Goldatom anzutreffen, entspricht dem gegebenen Mischungsverhältnis Cu : Au. Bei hohen 
Temperaturen gilt das für alle Mischungsverhältnisse Cu : Au der lückenlosen Mischkristall-
reihe. Bei schneller Abkühlung bleibt diese statistisch regellose Verteilung der Atome erhalten, 
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nicht aber beim Tempern eines Mischkristalls mittlerer Zusammensetzung bei etwa 420 °C: 
Hier stellt sich in der Verteilung der Cu- und Au-Atome eine bestimmte Ordnung in der Weise 
ein, dass die Cu-Atome einerseits und die Au-Atome andererseits bevorzugt die Positionen in 
abwechselnd aufeinander folgenden Schichten (senkrecht zu einer der drei kubischen Achsen) 
einnehmen. Bei der Zusammensetzung Cu : Au = 1 : 1 ist diese Ordnung vollkommen (Bild 
2.15). Derart geordnete Strukturen von Mischkristallen bezeichnet man als Überstrukturen. 
Eine weitere Überstruktur im System Cu-Au bildet sich bei einem Mischungsverhältnis von 
3 : 1, die Cu3Au-Überstruktur (Bild 2.16). 

 

 
Bild 2.15. CuAu-Struktur. Bild 2.16. Cu3Au-Struktur 

 
Betrachten wir die Symmetrie dieser Überstrukturen: Die CuAu-Überstruktur ist nicht mehr 

kubisch wie die ungeordnete Phase, sondern tetragonal mit einem Achsenverhältnis c/a = 0,932. 
Die Cu3Au-Überstruktur ist kubisch, jedoch mit einem anderen Translationsgitter. Die gegenüber 
der ungeordneten Struktur verminderte Symmetrie von Überstrukturen führt bei der Beugung von 
Röntgenstrahlen zum Auftreten von zusätzlichen schwachen Reflexen im Röntgendiagramm, den 
Überstrukturreflexen oder Überstrukturlinien (vgl. Abschn. 5.1.5.). 

Auch die physikalischen Eigenschaften sind bei Mischkristallen mit geordneter gegenüber 
denen mit statistischer Verteilung der Komponenten unterschiedlich. Beispielsweise ist die ge-
ordnete CuAu-Phase weich und dehnbar, wie es die reinen Metalle sind. Die ungeordnete Phase 
ist härter und spröde. Härte, Zugfestigkeit und Elastizitätsgrenze nehmen mit der Ordnung ab. Die 
elektrische Leitfähigkeit und die diamagnetische Suszeptibilität nehmen mit der Ordnung zu. 

Weitere Beispiele von Überstrukturen bietet das Legierungssystem Eisen-Aluminium. Die ku-
bisch innenzentrierte Struktur des α-Fe (Wolframstruktur) ist im Bild 2.17 in der Form wiederge-
geben, dass vier Atompositionen a, b, c und d unterschiedlich gekennzeichnet sind. Bei einem 
Einbau von Aluminium verteilen sich die Al-Atome (bis zu rd. 19 Atom-%) statistisch auf diese 
vier Positionen. Bei höheren Gehalten besetzen die Al-Atome bevorzugt die b-Positionen. Die bei 
einem Verhältnis Fe : Al = 3 : 1 resultierende Überstruktur wird auch als Fe3Al-Struktur ausge-
wiesen. Weitere Al-Atome besetzen dann bevorzugt die d-Positionen. Die bei einem Verhältnis 
Fe : Al = 1 : 1 erreichte Überstruktur entspricht der CsCl-Struktur (Bild 2.38). Höhere Al-Gehalte 
lassen sich nicht in diese Struktur einbauen, denn α-Eisen (Wolframstruktur) und Aluminium 
(Kupferstruktur) sind heterotyp und nur partiell mischbar. 

Bei der Diskussion von Ordnungsphänomenen in Mischkristallen hat man zwischen Nahord-
nung und Fernordnung zu unterscheiden. Die Nahordnung ist durch die Wahrscheinlichkeit ge-
kennzeichnet, mit der die einem Atom benachbarten Positionen in der Struktur durch die ver-
schiedenen Komponenten besetzt werden. Wenn diese Wahrscheinlichkeit vom statistisch zu 
erwartenden Wert abweicht, muss das nicht notwendig auch eine Fernordnung bedeuten. Bei einer 
Überstruktur handelt es sich um eine Fernordnung, d. h., die durch den Überstrukturtyp vorgese-
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hene Ordnung bzw. erhöhte Besetzungswahrscheinlichkeit bestimmter Positionen erstreckt sich 
über makroskopische Bereiche. 

 

 Bild 2.17. Strukturen im System Fe-Al (vgl. Text). 
 
Die drei Strukturtypen der Kupfer-, Wolfram- und Magnesiumstruktur sind die weitaus häu-

figsten der von den Metallen gebildeten Kristallstrukturen. Weitere Strukturtypen der Metalle 
lassen sich als eine Verzerrung oder als Fehlbesetzung dieser drei Grundtypen beschreiben. 
Schon die meisten Metalle mit der Magnesiumstruktur weisen nicht das ideale Achsenverhält-
nis der hexagonal dichtesten Kugelpackung c/a = 1,633 auf, sondern weichen etwas davon ab. 
Überwiegend sind die Strukturen gegenüber der idealen hexagonal dichtesten Kugelpackung in 
Richtung der hexagonalen c-Achse etwas gestaucht, wie beim Magnesium (c/a = 1,623), Rhe-
nium (c/a = 1,615) oder Zirkonium (c/a = 1,593). Im Gegensatz dazu sind die Strukturen von 
Zink und Cadmium mit einem Achsenverhältnis c/a = 1,856 bzw. 1,886 beträchtlich in Rich-
tung der c-Achse gestreckt. Dadurch haben z. B. die Zn-Atome zu den nächsten Nachbarato-
men innerhalb einer hexagonalen Schicht (Bild 2.2) einen Abstand von 0,266 nm, zu den je drei 
Nachbaratomen in der Schicht darüber und der darunter jedoch einen solchen von 0,291 nm, so 
dass die [12]-Koordination in eine [6 + 6]-Koordination mit einer Abstandsdifferenz von fast 
10 % aufspaltet. 

Die Struktur des Quecksilbers (das bei –39 °C kristallisiert) lässt sich als eine verzerrte kubisch 
dichteste Kugelpackung beschreiben, die in Richtung einer Raumdiagonalen der Elementarzelle 
gestreckt ist (Bild 2.3), so dass eine trigonale (rhomboedrische) Struktur entsteht. Die [12]-
Koordination geht wieder in eine [6 + 6]-Koordination über. Jedes Hg-Atom hat sechs nächste 
Nachbarn im Abstand von 0,300 nm und sechs weitere im Abstand von 0,347 nm. Die Struktur 
des Indiums kann gleichfalls als eine verzerrte kubisch dichteste Kugelpackung beschrieben wer-
den, die in Richtung einer Achse etwas gestreckt ist, so dass eine tetragonale Struktur mit einem 
Achsenverhältnis c/a = 1,08 entsteht. Die Struktur des α-Mangan (Tieftemperaturmodifikation) 
lässt sich durch Fehlbesetzung aus der kubisch innenzentrierten Kugelpackung (Wolframstruktur) 
ableiten. Hierbei entsteht eine gleichfalls kubische Elementarzelle, die aus 33 = 27 Elementarzel-
len der Wolframstruktur zusammengesetzt ist, in der jedoch (wie hier nicht näher ausgeführt) 20 
Atome eine andere Position einnehmen und zusätzlich noch vier Atome eingefügt sind, so dass 
diese Elementarzelle 58 Mn-Atome enthält. 

Die Strukturen der Elemente Arsen, Antimon und Wismut wie auch einer Hochdruckmodifika-
tion des Phosphors lassen sich aus der kubisch primitiven Kugelpackung (in der das α-Polonium 
kristallisiert) ableiten. Durch eine Verzerrung dieser Struktur in Richtung einer Raumdiagonalen 
der Elementarzelle spaltet die oktaedrische [6]-Koordination in eine [3 + 3]-Koordination auf. Die 
Abstandsdifferenzen und die Bindungswinkel nehmen mit fallender Ordnungszahl zu (Tab. 2.7), 
worin ein wachsender kovalenter Bindungsanteil zum Ausdruck kommt. Die kürzesten Abstände 
repräsentieren die stärksten Bindungen, durch die die Atome jeweils zu einer gewellten Schicht 
verbunden sind. Die Arsenstruktur kann deshalb auch als eine Schichtstruktur mit [3]-
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Koordination beschrieben werden, wobei die Atome in den Schichten gewinkelte Sechserringe 
bilden (Bild 2.18). 
 

Tabelle 2.7. Elemente des Arsen-Strukturtyps. 

 Bindungswinkel d1 / nm d2 / nm 2 1 1( ) /d d d−  
α-Polonium 90° 0,336 0,336 0 % 
Wismut 95° 0,310 0,347 12 % 
Antimon 96° 0,287 0,337 17 % 
Arsen 97° 0,251 0,315 25 % 
Phosphor (> 8300 MPa) 104,5° 0,213 0,327 54 % 

d1 Abstand zu nächsten Nachbarn; d2 Abstand zu zweitnächsten Nachbarn. 
 

Eine Schichtstruktur mit [3]-Koordination besitzt auch der Graphit, die unter normalem Druck 
stabile Modifikation des Kohlenstoffs (Bild 2.19). Die Schichten sind eben, und die Atome in den 
Schichten bilden ebene Sechserringe. Die Abstände zwischen nächsten Nachbarn entsprechen mit 
0,142 nm denen in aromatischen organischen Verbindungen und weisen auf einen stark kovalen-
ten Bindungscharakter hin. Die Bindung zwischen benachbarten C-Atomen in einer Schicht ist 
jeweils eine σ-Bindung, die aus einer sp2-Hybridisierung der C-Atome resultiert, die die ebene 
Anordnung der Atome mit Bindungswinkeln von 120° bewirkt (vgl. Tab. 2.5). Jedes C-Atom 
betätigt so drei σ-Bindungen, in die je eines der vier äußeren Elektronen eintritt; das vierte der 
äußeren Elektronen verbleibt in einem p-Orbital, das senkrecht zur Schicht gerichtet ist. Diese 
p-Orbitale der einzelnen Atome überlappen sich und führen zu π-Molekülorbitalen, die die 
Schichten gleichsam bedecken und den teilweise metallischen Bindungscharakter des Graphits 
bedingen. Die Beweglichkeit der π-Elektronen bewirkt die gute elektrische Leitfähigkeit des Gra-
phits parallel zu den Schichten, die um einen Faktor 105 größer ist als senkrecht zu den Schichten. 

 

  
Bild 2.18. Kristallstruktur von Arsen. 
A bzw. α, B bzw. β, C bzw. γ bezeichnen die Positionen der 
Schichten (vgl. Text zu den ZnS-Strukturen S. 151). 

Bild 2.19. Kristallstruktur von Graphit. 

 
Der Zusammenhalt zwischen den Schichten beruht nur auf schwachen Restbindungen, was die 

sehr geringe Härte des Graphits erklärt. Bei der Aufeinanderfolge der Schichten sind verschiedene 
Stapelfolgen möglich – analog zu den dichtesten Kugelpackungen. Bild 2.19 zeigt den Strukturtyp 
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2H mit der Schichtfolge ABAB ...; er ist durch eine Identitätsperiode von zwei Schichten und 
hexagonale Symmetrie gekennzeichnet. Daneben gibt es den Strukturtyp 3R mit der Stapelfolge 
ABCABC ..., einer Identitätsperiode von drei Schichten und rhomboedrischer Symmetrie. 

Einen interessanten Strukturtyp findet man beim Tellur und beim isomorphen Selen. Beide Ele-
mente gehören zur Gruppe VIb im Periodensystem (Chalkogene), und zwei ihrer äußeren Elektronen 
befinden sich ungepaart in p-Orbitalen, so dass jedes Atom zwei kovalente Bindungen eingehen kann. 
Das führt zu einer Bildung von (verwiegend kovalent gebundenen) Ketten. Dabei bedingen die p-
Orbitale den einzelnen Atomen Bindungswinkel von 102° beim Tellur bzw. 105° beim Selen, so dass 
die Ketten einen gewinkelten Verlauf mit der Symmetrie einer dreizähligen Schraubenachse haben 
(Bild 2.20). In einem Kristall sind die Ketten entweder alle rechtssinnig oder alle linkssinnig gewun-
den (entsprechend einer 31- oder einer 32-Schraubenachse), so dass es enantiomorphe Formen gibt. 
Der Zusammenhalt zwischen den Ketten wird durch Restbindungen bewirkt. Ein Atom hat jeweils 
zwei nächste Nachbarn in der eigenen Kette mit dem Abstand d1 und vier zweitnächste Nachbarn in 
benachbarten Ketten mit dem Abstand d2. Die Abstände verhalten sich beim Tellur wie d1 : d2 = 1 : 
1,2, sind also nicht sehr unterschiedlich. Dadurch kommt es zu einer stärkeren elektronischen Kopp-
lung zwischen den Ketten, die den ausgeprägten metallischen Charakter des Tellurs erklärt. 
 

 Bild 2.20. Kristallstruktur von Selen (trigonal). 
 

Erwähnt seien schließlich noch die Kristallstrukturen von Bor, das eine Vielzahl polymorpher Mo-
difikationen aufweist. Grundmotiv dieser Strukturen sind Gruppen von 12 Boratomen, die die Ecken 
eines Ikosaeders besetzen und so annähernd kugelförmige Baueinheiten bilden. Im einfachsten Fall 
der R12-Struktur sind diese Ikosaeder analog einer kubisch dichtesten Kugelpackung aneinandergela-
gert, die etwas verzerrt ist, so dass eine rhomboedrische Symmetrie resultiert (Bild 2.21). Weitere 
Strukturtypen entstehen, indem die Ikosaedergruppen durch zusätzliche Boratome verknüpft werden. 
Eine solche Verknüpfung kann auch durch eine Einlagerung von Metallatomen bewirkt werden, was 
zu Bor-Metall-Verbindungen mit extremen stöchiometrischen Verhältnissen (NiB50; YB66) führt. 

 

Bild 2.21. Kristallstruktur der R12-
Modifikation von Bor. 
Projektion auf die Basis; die ikosaederförmigen 
Gruppen von je 12 Boratomen sind schichtenför-
mig mit dem Mittelpunkt in den Positionen A, B 
und C angeordnet (letztere nicht eingezeichnet). 
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2.5.1.2. Intermetallische Phasen 

Als intermetallische Phasen (auch intermetallische Verbindungen) werden binäre und polynäre 
Kombinationen metallischer Elemente bezeichnet, in denen die Komponenten soweit geordnet 
sind, dass sich besondere Strukturtypen ergeben, denen ein bestimmtes stöchiometrisches Ver-
hältnis bzw. eine entsprechende chemische Formel zuzuordnen ist. Die tatsächliche Zusammen-
setzung der verschiedenen intermetallischen Phasen kann entweder stöchiometrisch eng begrenzt 
sein oder im Sinne einer Mischkristallbildung stärker variieren. Charakteristisch für intermetalli-
sche Phasen sind dicht gepackte Kristallstrukturen mit hohen Koordinationszahlen, die sich meist 
aus den Grundstrukturtypen der Metalle ableiten lassen. 

Drei charakteristische Gruppen sollen im folgenden etwas näher betrachtet werden: die HUME-
ROTHERY-Phasen, die ZINTL-Phasen und die LAVES-Phasen. Sie sind jeweils nach ihren ersten 
Bearbeitern benannt. 

Die HUME-ROTHERY-Phasen wurden zuerst am Legierungssystem Cu-Zn (Messing) studiert. In 
diesem System gibt es neben der den Endgliedern entsprechenden α-Phase (Cu, kubisch dichteste 
Kugelpackung) und der η-Phase (Zn, hexagonal dichteste Kugelpackung) noch drei weitere Pha-
sen, die β-Phase (CuZn), die γ-Phase (Cu5Zn8) und die ε-Phase (CuZn3). Diese Phasen haben hin-
sichtlich ihrer Zusammensetzung gewisse Stabilitätsbereiche, die durch Mischungslücken vonei-
nander getrennt sind. Die Kristallstruktur der β-Phase ist kubisch und entspricht dem CsCl-
Strukturtyp (vgl. Bild 2.38). Die Kristallstruktur der γ-Phase lässt sich ableiten, indem man 
33 = 27 Elementarzellen der CsCl-Struktur zusammenfügt; doch bleiben von den 54 Positionen 
jeweils zwei im statistischen Wechsel unbesetzt, so dass in der (kubischen) Elementarzelle nur 
52 Atome enthalten sind. Die Kristallstruktur der ε-Phase entspricht einer hexagonal dichtesten 
Kugelpackung mit geordneter Verteilung der Atome, die etwas gestaucht ist, so dass das Achsen-
verhältnis c/a deutlich kleiner als bei der η-Phase ist. 

Die gleichen Phasen finden sich (u. a.) auch im Legierungssystem Cu-Sn (Bronze), allerdings 
bei anderen Zusammensetzungen, nämlich Cu5Sn (β-Phase), Cu31Sn8 (γ-Phase) und Cu3Sn 
(ε-Phase). Wie sich herausgestellt hat, wird die Bildung der HUME-ROTHERY-Phasen durch die 
Valenzelektronenkonzentration (VEK), dem Verhältnis der Anzahl der Valenzelektronen zur An-
zahl der Atome, bestimmt. Die VEK beträgt bei den β-Phasen 1,5, bei den γ-Phasen 1,61 und bei 
den ε-Phasen 1,75. Zu den β-Phasen gehören z. B. noch CuBe, CuPd, AgMg, AuZn sowie auch 
NiAl und FeAl, wobei man bei den letzteren eine VEK von 1,5 nur unter der Voraussetzung erhält, 
dass die Übergangsmetalle (Ni bzw. Fe) in diesen Phasen keine Valenzelektronen zur Bindung 
beisteuern. Zu den γ-Phasen gehören (u. a.) noch Ag5Cd8 und Ni5Zn21. Die HUME-ROTHERY-
Phasen (β, γ, ε) sind härter und spröder als die betreffenden α- und η-Phasen und haben höhere 
Schmelzpunkte sowie schlechtere Wärme- und elektrische Leitfähigkeiten. Das weist darauf hin, 
dass in diesen Phasen auch kovalente Bindungsanteile eine Rolle spielen. 

Als ZINTL-Phasen bezeichnet man eine Reihe von intermetallischen Phasen aus A-Metallen 
und B-Elementen der dritten bis fünften Gruppe des Periodensystems, für die ein relativ enges 
Einhalten der vom Strukturtyp vorgegebenen Stöchiometrie kennzeichnend ist. Sie entsprechen 
damit noch eher dem Charakteristikum einer chemischen (intermetallischen) Verbindung, was 
u. a. auch in einer Kontraktion der metallischen Atomradien (gegenüber denen der reinen Ele-
mente) zum Ausdruck kommt. Eine erste Gruppe von ZINTL-Phasen (LiAg, LiHg, LiTl, MgTl, 
LiBi etc.) hat die Struktur des β-Messings (CsCl-Struktur), doch bewegt sich ihre VEK (abwei-
chend von den HUME-ROTHERY-Phasen) in einem größeren Bereich von 1 ... 3. Eine zweite 
Gruppe von ZINTL-Phasen (Li3Hg, CaTl3, CaSn3, NaPb3 etc.) kristallisiert in den Strukturtypen 
der Fe3Al- oder der Cu3Au-Überstruktur (vgl. Bilder 2.16 und 2.17). 

Eine dritte Gruppe von ZINTL-Phasen, wie NaTl, LiAl und LiZn, weist einen besonderen 
Strukturtyp auf. In der NaTl-Struktur besetzen sowohl die Na-Atome als auch die Tl-Atome je-
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weils für sich die Positionen einer Diamantstruktur (vgl. Bild 2.31); diese beiden „Teilgitter“ sind 
unter einer gegenseitigen Verschiebung von 1/2, 1/2, 1/2 ineinandergestellt, so dass sowohl die 
Na-Atome als auch die Tl-Atome gleichermaßen hexaedrisch von je vier Tl- und vier Na-Atomen 
koordiniert sind. Für eine Verbindung mit überwiegend ionarem Bindungscharakter wäre die 
NaTl-Struktur energetisch ungünstig. 

Als LAVES-Phasen bezeichnet man eine Reihe von intermetallischen Phasen, bei denen die 
(metallischen) Atomradien eine wichtige Rolle spielen. Hauptsächlich gehören die Laves-Phasen 
zu drei Strukturtypen, der MgCu2-, der MgNi2- und der MgZn2-Struktur. In der kubischen MgCu2-
Struktur (Bild 2.22) besetzen die Mg-Atome die Positionen einer Diamantstruktur (vgl. Bild 2.31), 
in deren freien Achtelwürfeln je vier Cu-Atome tetraedrisch eingelagert sind; in einer Elementar-
zelle befinden sich also acht Formeleinheiten MgCu2. Zeichnet man die Atomkugeln im richtigen 
Größenverhältnis, dann berühren sich einerseits nur Mg-Atome und andererseits nur Cu-Atome 
untereinander; zwischen den Mg- und den Cu-Atomen gibt es keinen gegenseitigen Kontakt. Die 
Mg-Atome werden jeweils von vier anderen Mg-Atomen und von zwölf Cu-Atomen umgeben; 
die Cu-Atome werden jeweils von sechs anderen Cu-Atomen und von sechs Mg-Atomen umge-
ben, so dass also die Koordination sehr hoch ist. Die MgCu2-Struktur erfordert geometrisch einen 
Atomradienquotienten:  

Mg Cu: 3/ 2 1,225R R = = . Beobachtet werden Werte zwischen 1,0 und 1,4. 

 

 Bild 2.22. MgCu2-Struktur. 
 
Die MgZn2-Struktur und die MgNi2-Struktur sind ähnlich gebaut wie die MgCu2-Struktur und 

haben die gleichen Koordinationsbeziehungen und Radienquotienten. In der hexagonalen MgZn2-
Struktur besetzen die Mg-Atome die Positionen einer Wurtzitstruktur (vgl. Bild 2.35), zwischen 
denen die tetraedrischen Gruppen der Zn-Atome eingelagert sind. Wie bei den dichtesten Kugel-
packungen kann man die MgZn2-Struktur in schichtartige Bauverbände untergliedern, die ab-
wechselnd eine Position A oder eine Position B einnehmen und im Rhythmus ABAB ... mit einer 
Identitätsperiode von zwei Schichten aufeinander folgen. Bei der kubischen MgCu2-Struktur gibt 
es drei Positionen A, B und C, die im Rhythmus ABCABC ... mit einer Identitätsperiode von drei 
Schichten aufeinanderfolgen. In der hexagonalen MgNi2-Struktur schließlich lautet die Schicht-
folge ABACABAC ... mit einer Identitätsperiode von vier Schichten. Derartige Strukturen mit 
analogem Bauplan wurden von LAVES als homöotekt bezeichnet. 

Einen weiteren interessanten Strukturtyp stellt die kubische Cr3Si-Struktur dar, die bei interme-
tallischen Phasen von T-Metallen mit Elementen der III., IV. und V. Hauptgruppe auftritt. Sie 
wurde früher als A 15-Struktur (β-Wolfram-Struktur) bezeichnet, da bei der seinerzeitigen Struk-
turbestimmung der Verbindung W3O die Positionen der leichten O-Atome neben den schweren 
W-Atomen nicht bestimmt wurden. Die Struktur lässt sich anhand von Bild 2.8 (rechte Elemen-
tarzelle) veranschaulichen: Die Si-Atome bilden eine kubisch innenzentrierte Kugelpackung auf 
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den Positionen 0, 0, 0 und 1/2, 1/2, 1/2. Die Cr-Atome besetzen die Hälfte der auf den Würfelflä-
chen gelegenen tetraedrischen Lücken, und zwar in den Positionen: 

1/4, 0, 1/2; 3/4, 0, 1/2; 1/2, 1/4, 0; 1/2, 3/4, 0; 0, 1/2, 1/4 und 0, 1/2, 3/4,  

so dass sie Ketten bilden, die parallel zu den Würfelkanten in drei zueinander senkrechten Rich-
tungen verlaufen. Jedes Cr-Atom hat dann 2 nächste Nachbarn in der Kette sowie 4 Si-Atome und 
8 weitere Cr-Atome in etwas größeren Abständen als Nachbarn, so dass es von insgesamt 14 
Atomen koordiniert wird. Die Si-Atome werden von je 12 Cr-Atomen koordiniert. Einige Verbin-
dungen mit dieser Struktur sind Supraleiter mit relativ hoher kritischer Temperatur, wie z. B. 
Nb3Ge mit Tc = 23,2 K. 

Wie die Strukturen der metallischen Elemente folgen auch die Strukturen der intermetallischen 
Phasen weitgehend den Prinzipien einer möglichst hohen Koordination und hohen Raumerfüllung. 
Während die Raumerfüllung eindeutig definiert ist, trifft das für die Koordination bei komplizier-
teren Strukturen nicht mehr ohne weiteres zu. Das hängt damit zusammen, dass das Bindungs-
potential der Metallatome nicht absättigbar ist und über die nächsten Nachbarn hinausreicht. Die 
Koordinationszahl ist zunächst als Anzahl der nächsten Nachbaratome definiert. Schon bei einer 
etwas deformierten Struktur, wie den hexagonal dicht gepackten Metallen, deren Achsenverhält-
nis vom Idealwert der hexagonal dichtesten Kugelpackung c/a = 1,633 abweicht, haben die zwölf 
„nächsten“ Nachbaratome nicht mehr alle genau den gleichen Abstand; bei komplizierteren Struk-
turen ist es vollends problematisch, welche Atome noch den „nächsten“ Nachbarn zuzurechnen 
sind und welche nicht mehr. Es ist deshalb sinnvoll, bei der Bestimmung der Koordinationszahl 
das für ein Atom jeweils wirksame Bindungspotential der koordinierenden Atome mit in Rech-
nung zu stellen (SCHULZE [2.17]). Die Koordinationszahl ergibt sich dann als Summe über alle 
(verschieden weit entfernten) Nachbaratome, wobei für jedes Atom ein mit der Entfernung 
schnell abnehmendes Gewicht einzusetzen ist. Im Allgemeinen werden dabei die Atome bis in die 
drittnächste Nachbarschaftssphäre (vgl. Tab. 2.1) berücksichtigt. 

Die Raumerfüllung einer Struktur wird durch ihr Atomvolumen beschrieben. Das ist das Vo-
lumen der Elementarzelle, dividiert durch die Anzahl der in ihr enthaltenen Atome. Das Verhält-
nis des Atomvolumens einer Struktur zu dem Atomvolumen, wie es anteilig die reinen Elemente 
einnehmen würden, gibt ein Maß für die Stabilität einer Struktur. Je geringer das Atomvolumen 
ist, umso stabiler ist eine Struktur. Die LAVES-Phasen erreichen optimale Werte, d. h., sie sind 
besonders dicht gepackt, was durch die große Anzahl der in diesen Strukturen kristallisierenden 
Verbindungen bestätigt wird.  

2.5.1.3. Sulfidstrukturen 

Unter dem Begriff der Sulfidstrukturen werden in der Kristallchemie die Strukturen einer umfang-
reichen Gruppe binärer und polynärer homologer Verbindungen mit vielfältigen Homöotypie-
Beziehungen zusammengefasst. Außer den Sulfiden mit der allgemeinen Formel AmSn (A für ein 
A- oder T-Metall oder ein B-Element) und den homologen Seleniden und Telluriden (zusammen-
gefasst als Chalkogenide) zählt man hierzu auch die Arsenide mit der allgemeinen Formel AmAsn 
und die homologen Antimonide und Wismutide (Pnictide). Einbezogen sind auch komplexe Me-
tall-Arsen-Schwefel-Verbindungen und deren Homologe (sog. Sulfosalze) mit der allgemeinen 
Formel AmBnAspSq. A steht für metallische Elemente in [2]- bis [4]-Koordination und B für metal-
lische Elemente in [6]- bis [12]-Koordination. Anstelle von As können auch Sb oder Bi, anstelle 
von S auch Se oder Te treten. 

Die meisten Chalkogenide, Pnictide und Sulfosalze haben ein metallisches Aussehen, hohes 
Reflexionsvermögen und mittlere bis gute elektrische Leitfähigkeit, was auf den metallischen 
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Bindungsanteil hinweist. Dem entspricht oft eine größere Breite in der Zusammensetzung in Form 
von Mischkristallen nach Art intermetallischer Phasen. Hingegen haben andere hierher gehörende 
Verbindungen einen engen stöchiometrischen Stabilitätsbereich infolge von größeren kovalenten 
oder ionaren Bindungsanteilen – letzteres bei größeren Elektronegativitätsdifferenzen. Für die 
Sulfide sind Mischbindungen besonders typisch, wobei die Anteile metallisch/kovalent/ionar sehr 
unterschiedlich sind, was eine Systematisierung der Sulfidstrukturen nach Homöotypie- und Ho-
mologie-Beziehungen erschwert. 

Eine formale Systematik nach A. F. WELLS gliedert in isometrische, planare (schichtartige) 
und lineare (kettenartige) Strukturtypen, bringt aber Homöotypie-Beziehungen nur unbefriedi-
gend zum Ausdruck. Eine kristallstrukturelle Systematik der Sulfide und Sulfosalze nach HELL-
NER [2.18] geht von dichten Kugelpackungen der Schwefelatome aus, in deren oktaedrischen und 
tetraedrischen Lücken die Atome der anderen Komponenten eingelagert sind. In manchen Fällen 
müssen dabei recht massive Deformationen zugelassen werden, so dass nach dieser Systematik 
oft wichtige Details der Kristallstruktur der Sulfosalze verloren gehen. Für diese geben NOWACKI 
[2.19] und EDENHARTER [2.20] eine Klassifikation, die auf den Verknüpfungsmöglichkeiten von 
(As,Sb,Bi)S3-Pyramiden oder (As,Sb,Bi)S4-Tetraedern beruht. Für einfache Sulfidstrukturen hat 
sich jedoch die geometrische Beschreibung auf der Grundlage von dichten Kugelpackungen der 
Schwefelatome bewährt. Die Alkalichalkogenide (z. B. Li2S, Na2S, K2S, Rb2S, Na2Se, K2Te) kris-
tallisieren im Strukturtyp des Fluorits (Bild 2.39). Die Schwefelatome (oder deren Homologe) 
nehmen hier die Position einer kubisch dichtesten Kugelpackung ein, und die Alkaliatome beset-
zen die tetraedrischen Lücken. Da in dieser Struktur Kationen und Anionen gegenüber dem Fluo-
rit CaF2 in ihren Positionen vertauscht sind, wird sie auch als Antifluoritstruktur bezeichnet. Ent-
sprechend den großen Elektronegativitätsdifferenzen (Δχ = 1,55 ... 1,10) bei diesen Verbindungen 
sind die ionaren Bindungsanteile groß, und ihre Eigenschaften entsprechen denen von lonenver-
bindungen. Die Erdalkalichalkogenide sowie zahlreiche T-Metallchalkogenide und -pnictide, 
darunter „valenzmäßige“ Verbindungen (z. B. MgS, CaSe, SrTe, LaAs, NdAs, PrBi) und „nicht 
valenzmäßige“ Verbindungen (z. B. LaS, SmSe, MnS, US, ThAs, BiSe, SnAs), kristallisieren in 
der Kristallstruktur des Galenit PbS (Bleiglanz), die isotyp mit der NaCl-Struktur ist (Bilder 1.1 
und 1.2). Die Schwefelatome (oder Homologe) nehmen die Positionen einer kubisch dichtesten 
Kugelpackung ein, in der die oktaedrischen Lücken durch die Metallatome besetzt sind. 

Interessant sind die Bindungsverhältnisse bei PbS (und den homologen AIVBVI-Verbindungen). 
Beim Blei haben die äußeren Elektronen die Konfiguration 5d106s26p2, in der das 6s-Orbital mit 
einem Elektronenpaar besetzt ist, das sich nicht an der Bindung beteiligt. Das Blei stellt daher nur 
zwei p-Elektronen für die Bindung zur Verfügung. Das Schwefelatom besitzt vier 3p-Elektronen. 
Insgesamt liegen also sechs p-Valenzelektronen je Formeleinheit vor, je Atom somit drei. Das ent-
spricht den Verhältnissen bei den Elementen der fünften Gruppe As, Sb und Bi, mit denen die AIVBVI-
Verbindungen isoelektronisch sind. Beim PbS bildet sich jedoch ein mesomeres σ-Bindungssystem 
von p-Elektronen aus, dessen Achsen entlang [100] ausgerichtet sind. Daraus resultiert eine [6]-
Koordination und nicht eine [3+3]-Koordination wie beim As oder Bi (vgl. Abschn. 2.5.1.1.). Durch 
die hohe effektive Kernladung in Verbindung mit der niedrigen Hauptquantenzahl n = 3 des Schwe-
fels erfolgt eine stärkere Lokalisierung der p-Elektronen an diesem Atom. Das bedeutet einen teil-
weise heterovalenten (ionaren) Bindungscharakter, und der Stabilitätsbereich in der Zusammenset-
zung von PbS und der homologen Chalkogenide (PbSe, PbTe, SnS, SnSe, SnTe) ist relativ schmal. 
Die genannten Chalkogenide sind alle miteinander lückenlos mischbar, (sowohl bezüglich Pb-Sn als 
auch bezüglich S-Se-Te) und stellen Halbleiter dar. Dabei ist bemerkenswert, dass die Breite der ver-
botenen Zone (engl. gap) im elektrischen Bändermodell bzw. der Bandabstand bei diesen Mischkris-
tallen sehr klein ist und bei bestimmten Zusammensetzungen (z. B. für Pb0...8,Sn0...2Te) auf verschwin-
dend kleine Werte zurückgeht. Das hat zu wichtigen Anwendungen dieser sog. schmallückigen 
Halbleiter als Strahlungsgeneratoren und -detektoren im Infrarotbereich geführt. 
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Eine deformierte PbS-Struktur, die dem Arsenstrukturtyp analog ist, bildet das rhomboedrische 
GeTe. Bei dieser Verbindung nähern sich die Bindungswinkel mit steigender Temperatur kontinu-
ierlich dem Wert von 90°, der bei 400 °C erreicht wird. Oberhalb dieser Temperatur ist GeTe 
kubisch. 

Die ZnS-Strukturen (Sphalerit bzw. Wurtzit) gehören gleichfalls zu den isometrisch gebauten 
Sulfidstrukturen. Sie lassen sich als eine kubisch bzw. eine hexagonal dichteste Kugelpackung 
von Schwefelatomen beschreiben, in der die Zn-Atome die Hälfte der tetraedrischen Lücken be-
setzen. Auf die ZnS-Strukturen wird in Abschn. 2.5.2.1. eingegangen. 

In der Kristallstruktur des kubischen Pentlandit (Fe, Ni)9S8 bilden die Schwefelatome gleich-
falls eine kubisch dichteste Kugelpackung. Die (Fe,Ni)-Atome besetzen in geordneter, jedoch von 
der Sphaleritstruktur abweichender Weise die Hälfte der tetraedrischen Lücken sowie außerdem 
ein Achtel der oktaedrischen Lücken. 

In der Kristallstruktur des Cooperits PtS (Bild 2.23) besetzen die Pt-Atome die Positionen 
einer kubisch dichtesten Kugelpackung, die jedoch in einer Kantenrichtung etwas gedehnt ist, so 
dass eine tetragonale Symmetrie resultiert. Die Schwefelatome besetzen die Positionen der Hälfte 
der tetraedrischen Lücken in der Weise, dass die Pt-Atome eine (annähernd) quadratische Koor-
dination erhalten. 

 

  
Bild 2.23. Kristallstruktur von Cooperit PtS. Bild 2.24. Kristallstruktur des Tieftemperatur-

Bornits Cu5FeS4. 
Dargestellt ist 1/8 der Elementarzelle. 

 
Eine isometrische Kristallstruktur hat auch der Bornit (Buntkupferkies) Cu5FeS4 (Bild 2.24). 

Sie basiert auf der Antifluoritstruktur (vgl. Bild 2.40), wobei die S-Atome die Positionen einer 
kubisch dichtesten Kugelpackung und die Cu- und Fe-Atome drei Viertel der tetraedrischen Lü-
cken besetzen. Beim Hochtemperatur-Bornit (>235 °C) sind die Cu- und Fe-Atome sowie die 
Vakanzen statistisch auf die äquivalenten tetraedrischen Lücken verteilt, und seine Symmetrie ist 
– wie die der Fluoritstruktur – kubisch. Beim Tieftemperatur-Bornit (<170 °C) ordnen sich die 
Metallatome und Vakanzen in der Weise, dass abwechselnd in einer Zelle nur vier der Lücken 
durch Cu-Atome besetzt werden – analog der Struktur des Sphalerits (vgl. Bild 2.34), während in 
den jeweils benachbarten Zellen die übrigen Cu- und Fe-Atome alle acht Lücken besetzen. Durch 
diese Ordnung wird die Symmetrie der Struktur erniedrigt: Die Elementarzelle des Tieftempera-
tur-Bornits vergrößert sich auf das 16-fache, und seine Symmetrie ist nur noch rhombisch. 

Einen wichtigen Strukturtyp, auch für Sulfide, stellt die Struktur des NiAs (Nikkelin, Rotni-
ckelkies; Bild 2.25) dar. In dieser Struktur bilden die As-Atome eine hexagonal dichteste Kugel-
packung, deren oktaedrische Lücken durch die Ni-Atome besetzt werden. Die Ni-Atome bilden 
dabei ein Koordinationspolyeder in Form eines trigonalen Prismas (vgl. Bild 2.6). In der NiAs-
Struktur kristallisieren viele Sulfide, Selenide, Telluride, Arsenide, Wismutide und Stannide der 
Übergangsmetalle, die bei vorwiegend metallischem Charakter auch ionare Bindungsanteile auf-
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weisen. Das Achsenverhältnis kann dabei vom idealen Wert der hexagonal dichtesten Kugelpa-
ckung, c/a = 1,633, beträchtlich nach beiden Richtungen abweichen. 

 

  
Bild 2.25. Kristallstruktur von Nickelin NiAs. Bild 2.26. Anordnungen von Vakanzen um ein 

zentrales Fe-Atom in Überstrukturen von Pyrrho-
tin Fe1–xS. 
Es sind nur die Fe-Atome dargestellt (vgl. Bild 2.25). 

 
Die NiAs-Struktur erweist sich hinsichtlich der Stöchiometrie als recht flexibel, so dass sowohl 

Verbindungen mit einem Metallüberschuss (allgemeine Formel A1+xB) als auch solche mit einem 
Metallunterschuss (A1–xB) auftreten. Im Fall eines Metallüberschusses werden noch zusätzlich die 
Lücken mit trigonal dipyramidaler Koordination der hexagonal dichtesten Kugelpackung (vgl. 
Bild 2.5) besetzt. Eine vollständige Besetzung aller oktaedrischen und trigonal-dipyramidalen 
Lücken ergibt die Formel A2B. Dieser Strukturtyp wird als Ni2In-Typ bezeichnet und ist typisch 
metallisch (entsprechend intermetallischen Phasen) mit Achsenverhältnissen von rd. c/a = 1,22. – 
Im Fall eines Metallunterschusses wird nur ein Teil der oktaedrischen Lücken der hexagonal dich-
testen Kugelpackung besetzt. Dabei sind die Vakanzen jedoch nicht statistisch verteilt, sondern 
folgen zumindest bei tieferen Temperaturen bestimmten Ordnungsschemata, so dass spezielle 
Strukturtypen entstehen. 

Ein gutes Beispiel für die Nichtstöchiometrie sowie die damit verbundenen Überstrukturen und 
zugleich das am weitesten verbreitete Mineral mit einer NiAs-Struktur ist der Pyrrhotin (Magnet-
kies) Fe1–xS mit x = 0...0,15. Die stöchiometrische Zusammensetzung FeS (x = 0) hat das Mineral 
Troilit. Bei den Überstrukturen der Pyrrhotine wechseln entlang der c-Achse mit Fe-Atomen 
komplett gefüllte Schichten in regelmäßiger Weise mit solchen, die geordnet die Vakanzen ent-
halten (Bild 2.26). Hierdurch vermehrfacht sich der Identitätsabstand in c-Richtung, was Anlass 
zu den Bezeichnungen 6C, 4C etc. gegeben hat, letztere z. B. für den monoklinen Pyrrhotin 
Fe7S8. – Eine Struktur, in der jede vierte Oktaederschicht unbesetzt bleibt, hat der Smythit. Dieser 
Struktur entspricht die nominelle Formel Fe3S4, doch führen Analysen auf Fe9S11. Jedenfalls hat 
der Smythit eine ausgeprägte Schichtstruktur und zeigt eine schuppige Ausbildung sowie eine 
vollkommene Spaltbarkeit nach {0001}. 

Bleibt im Bauplan der NiAs-Struktur jede zweite Oktaederschicht unbesetzt, so gelangt man zur 
Schichtstruktur des Cadmiumdiiodid CdI2 mit dem Koordinationsverhältnis [6] : [3] (Bild 2.27). 

Man kann die Stapelfolge in solchen Schichtstrukturen auch in der Weise beschreiben, dass jeder 
Schicht der (größeren) Iodatome entsprechend den möglichen Positionen in einer dichtesten Kugel-
packung ein Buchstabe A, B oder C zugeordnet wird (vgl. Bild 2.1). In der CdI2-Struktur bilden die 
I-Atome eine hexagonal dichteste Kugelpackung mit der Schichtenfolge ABAB ... Den Schichten 
der (kleineren) Cd-Atome, die in die oktaedrischen Lücken eintreten, seien kleine griechische Buch-
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staben zugeordnet; sie können im Prinzip die gleichen drei Positionen, gekennzeichnet mit α, β und γ, 
einnehmen. Den Schichten der unbesetzten oktaedrischen Lücken seien entsprechend die Symbole □ 
zugeordnet. Die Schichtenfolge der CdI2-Struktur stellt sich dann folgendermaßen dar: AγB□AγB□ ... 
Die Identitätsperiode beträgt also ein CdI2-Schichtpaket. Eine andere Stapelfolge hat die 
CdCl2-Struktur, in der die (größeren) Cl-Atome eine kubisch dichteste Kugelpackung bilden: 
AγB□CβA□BαC□ ... Sie hat eine Identitätsperiode von drei Schichtpaketen. Entsprechend sind noch 
beliebig viele weitere Stapelfolgen denkbar, wie AγB□CαB□ ... oder AγB□CβA□CαB□ ... usw. Solche 
Schichtstrukturen wurden bei einer Reihe von Dichalkogeniden beobachtet. Die meisten Dichalkoge-
nide sind Halbleiter; andere, z. B. CoS2, RhS2, NiS2, PdS2 und PtS2, zeigen metallische Leitfähigkeit. 

Einen anderen Typ von Schichtstrukturen repräsentiert Molybdänit (Molybdänglanz) MoS2 
(Bild 2.28). Hier lautet die Schichtfolge AβA□BγB□ ..., jedoch bilden die (größeren) S-Atome 
(Positionen A und B) keine dichteste Kugelpackung, und die (kleineren) Mo-Atome (Positionen β 
und γ) sind nicht in oktaedrischen, sondern in trigonal prismatischen Lücken angeordnet. 

Die Verbindung FeS2 bildet zwei besondere isometrische Strukturtypen: Pyrit und Markasit. Die 
kubische Pyritstruktur (Bild 2.29 a) läßt sich geometrisch aus der NaCl-Struktur ableiten: Die Fe-
Atome besetzen die Na-Plätze, während auf den Cl-Positionen hantelartige S2-Gruppen angeordnet 
sind. Die Achsen dieser S2-Hanteln liegen jeweils parallel einer (111)-Richtung. Jedes Fe-Atom hat 
sechs S-Nachbarn im gleichen Abstand. In der Pyritstruktur kristallisieren z. B. die Minerale NiS2 
(Vaesit), CoS2 (Cattierit), PtAs2 (Sperrylith) und MnS2 (Hauerit). Eng verwandt mit der Pyritstruktur 
ist Ullmannit NiSbS; hier ersetzen Ni-Atome die Fe-Atome und SbS-Gruppen die S2-Gruppen. Die 
Symmetrie des Pyrits (Kristallklasse 3m ) wird dadurch auf die der Kristallklasse 23 beim Ullmannit 
reduziert. Die Elementarzelle der rhombischen Markasitstruktur (Bild 2.29 b) enthält zwei Fe-Atome 
in 0, 0, 0 und 1/2, 1/2, 1/2 . Die hantelartigen S2-Gruppen besetzen mit ihren Schwerpunkten die Mit-
ten der längeren Kanten der Elementarzelle und ihre Basis-Flächenmitten. Fe wird von sechs 
S-Atomen koordiniert. In der Markasitstruktur kristallisieren FeAs2 (Löllingit) und NiAs2 (Rammels-
bergit). Eine verwandte Struktur haben FeAsS (Arsenopyrit, Arsenkies) und FeSbS (Gudmundit). 

 

  
Bild 2.27. Kristallstruktur von Cadmiumdiiodid 
CdI2. 

Bild 2.28. Kristallstruktur von Molybdänit MoS2. 
A, B bzw. β und γ bezeichnen die Positionen der Schich-
ten (vgl. Text zu den ZnS-Strukturen S. 149). 
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Bild 2.29. Kristall-
strukturen des FeS2. 
a) Pyrit b) Markasit. 

 
In der Kristallstruktur des kubischen Skutterudits CoAs3 (Bild 2.30) sind gleichfalls je zwei 

As-Atome hantelartig verknüpft; die Co-Atome besetzen die Positionen eines kubisch primitiven 
Gitters und sind oktaedrisch von je sechs As-Atomen koordiniert. Die As-Atome haben neben 
dem Hantelpartner noch zwei Co-Atome als Nachbarn. 

Eine typische lineare Sulfidstruktur besitzt der rhombische Antimonit Sb2S3 (Antimonglanz, 
Stibnit). Die Struktur lässt sich am besten durch ihre Bauverbände und deren Anordnung beschrei-
ben: Die Antimon- und Schwefelatome bilden pyramidale Baugruppen, die über gemeinsame Kan-
ten zu Doppelbändern verknüpft sind (Bild 2.31). Innerhalb der Bänder sind die Bindungen weitge-
hend kovalent, zwischen ihnen wirken Restbindungen. Die Gitterkonstante in Richtung der Bänder 
(c-Achse) ist relativ klein, und das Achsenverhältnis beträgt rd. a : b : c = 1 : 1 : 1/3. Dieser struktu-
relle Aspekt bedingt den langprismatischen bis nadeligen Habitus der Antimonitkristalle (vgl. Bild 
3). Isotyp mit Antimonit ist der Wismutinit Bi2S3. Die Baumotive der Antimonitstruktur finden sich 
auch bei einer Reihe von Sulfosalzen wieder, insbesondere bei den Spießglanzen, die sich gleichfalls 
durch einen nadeligen bis haarförmigen Habitus auszeichnen. Nicht isotyp mit Sb2S3 ist der homo-
loge Auripigment As2S3, der eine monokline Schichtstruktur hat, in welcher flach-pyramidale AsS3-
Baueinheiten über die mit S-Atomen besetzten Ecken netzartig verknüpft sind. 
 

Bild 2.30. Kristallstruktur von Skutterudit CoAs3. Bild 2.31. Kristallstruktur von Antimonit Sb2S3. 
Projektion auf die (001)-Ebene.
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Eine lineare (kettenartige) Struktur hat noch das Siliciumdisulfid SiS2. Die Schwefelatome bil-
den eine verzerrte kubisch dichteste Kugelpackung, in der ein Viertel der tetraedrischen Lücken 
durch die Siliciumatome besetzt ist. Diese Besetzung erfolgt in parallelen Reihen, so dass sich 
Bauverbände aus SiS4-Tetraedern ergeben, welche über gemeinsame Kanten miteinander zu Ket-
ten verknüpft sind. Es resultiert eine rhombische (pseudotetragonale) Symmetrie. Die Bindung in 
den Ketten ist ausgeprägt kovalent. Die Kettenstruktur bedingt eine feinfaserige Ausbildung der 
Kristalle. Isotyp sind SiSe2 und SiTe2 sowie eine synthetisch dargestellte, sehr instabile Modifika-
tion des faserigen SiO2. 

2.5.2. Kristallstrukturen mit kovalenter und ionarer Bindung 

Die Verbindungen zwischen Metallen und Nichtmetallen sowie die der Nichtmetalle untereinan-
der haben einen vorwiegend nichtmetallischen Bindungscharakter. Hierzu gehören insbesondere 
die Verbindungen der metallischen Elemente mit dem Sauerstoff, die den weit überwiegenden 
Anteil der die Erdkruste zusammensetzenden Minerale und Gesteine ausmachen. Auch bei den 
nichtmetallischen Verbindungen ist eine differenzierte Skala von Bindungszuständen anzutreffen. 
Bei Verbindungen von Elementen, zwischen denen eine große Elektronegativitätsdifferenz be-
steht, ist der Bindungscharakter überwiegend ionar (salzartige Verbindungen). Bei den Verbin-
dungen der Nichtmetalle untereinander sind die Bindungen überwiegend kovalent. Dazwischen 
stehen viele Verbindungen mit gemischt ionar-kovalentem Bindungscharakter. So sind z. B. im 
SiO2, der Verbindung zwischen den beiden häufigsten Elementen der Erdkruste, der ionare und 
der kovalente Bindungsanteil gleich groß. 

Das Verhältnis zwischen den kovalenten (gerichteten) Bindungsanteilen und den ionaren (un-
gerichteten, elektrostatischen) Bindungsanteilen bestimmt weitgehend die von den einzelnen Ver-
bindungen eingenommenen Kristallstrukturen. Bei ternären bzw. polynären Verbindungen kann 
zudem dieses Verhältnis zwischen den verschiedenen Atomen unterschiedlich sein, und solche 
Kristallstrukturen enthalten häufig mehratomige Komplexe, die in sich vorwiegend kovalent ge-
bunden sind, während die Bindungen zu den anderen Komponenten der Struktur überwiegend 
ionar sind. Bei der systematischen Behandlung der Kristallstrukturen mit ionar-kovalenter Bin-
dung unterteilt man deshalb in 
– Kristallstrukturen mit vorwiegend kovalentem Bindungscharakter, 
– Kristallstrukturen mit vorwiegend ionarem Bindungscharakter, 
– Kristallstrukturen mit Komplexen.  

2.5.2.1. Kristallstrukturen mit kovalenter Bindung 

Der Grenztyp der kovalenten Bindung ist am klarsten beim Diamant ausgeprägt. Geometrisch 
lässt sich die Diamantstruktur so beschreiben, dass die Kohlenstoffatome die Positionen zweier 
kubisch flächenzentrierter Gitter besetzen, die so ineinandergestellt sind, dass sie um ein Viertel 
einer Raumdiagonalen der Elementarzelle gegeneinander verschoben erscheinen (Bild 2.32). Die 
Kohlenstoffatome des zweiten „Teilgitters“ besetzen dabei jeweils die Positionen jeder zweiten 
tetraedrischen Lücke des ersten „Teilgitters“ und umgekehrt. In der kubisch flächenzentrierten 
Elementarzelle besetzen mithin die Kohlenstoffatome des zweiten „Teilgitters“ die Mittelpunkte 
jedes zweiten „Achtelwürfels“. Alle Kohlenstoffatome werden gleichermaßen tetraedrisch von 
vier nächsten Nachbarn koordiniert. Die Winkel zwischen den Verbindungslinien zu benachbar-
ten Atomen (Bindungswinkel) ergeben sich sowohl geometrisch aus der Struktur als auch aus den 
Orbitalen der sp3-Hybridisierung zu 109°28′. Aus der Gitterkonstante des Diamant, a = 0,355 nm, 
folgt ein Abstand von 0,154 nm zwischen den Mittelpunkten benachbarter Atome. Nähme man an, 
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dass sich die Kohlenstoffatome als starre Kugeln eben berühren, so würde eine sehr geringe Pa-
ckungsdichte von nur 34 % resultieren. Bei einer kovalenten Bindung überlappen sich jedoch die 
Bindungsorbitale der Atome, so dass ein Kalottenmodell (wie sie bei der Darstellung der Struktu-
ren organischer Moleküle breite Anwendung finden) besser angemessen ist (Bild 2.34). Ein sol-
ches Modell ergibt für die Diamantstruktur eine Raumausfüllung von über 90 %. 
 

 
Bild 2.32. Kristallstruktur von Diamant. Bild 2.33. Kristallstruktur von Sphalerit ZnS 

(Zinkblende). 
 

Stellt man bei der Diamantstruktur die [111]-Richtung senkrecht auf (analog Bild 2.35), so 
wird deutlich, dass die Kohlenstoffatome gewellte Schichten parallel zur (111)-Ebene bilden. 
Innerhalb einer Schicht ordnen sich die Kohlenstoffatome zu Sechserringen, die allerdings nicht 
eben, sondern in „Sesselform“ gewinkelt sind. Man erkennt eine gewisse Analogie zur Arsen-
struktur (Bild 2.18), bei welcher jedoch die „Welligkeit“ der Schichten relativ kleiner und die 
Abstände zwischen den Schichten relativ größer sind (außerdem ist die gegenseitige Anordnung 
der Schichten eine andere). Ein Atom ist jeweils an drei Bindungen innerhalb einer Schicht und 
nur an einer Bindung zwischen den Schichten beteiligt, d. h., die Bindung ist innerhalb der 
Schichten insgesamt fester als zwischen ihnen. Entsprechend der kubischen Symmetrie der Dia-
mantstruktur gibt es vier äquivalente Scharen von Schichten parallel zu den einzelnen Flächen der 
Form {111} (Oktaeder), und das Oktaeder tritt beim Diamant auch morphologisch als Wachs-
tums- bzw. Lösungsform sowie durch eine vollkommene Spaltbarkeit nach {111} (vgl. Abschn. 
4.6.3.) in Erscheinung. 
 
 

 
Bild 2.34. Kalottenmodell der Diamantstruktur. 
a) Schnitt parallel (110); b) Ausschnitt in Form eines Oktaeders. Nach NOLL. 
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Die Diamantstruktur haben neben Kohlenstoff noch die zur IV. Hauptgruppe des Periodensys-
tems gehörenden Elemente Silicium, Germanium und das graue Zinn (Tieftemperaturmodifika-
tion); die bei Zimmertemperatur stabile tetragonale Modifikation des metallischen weißen Zinns 
mit [6]-Koordination lässt sich durch eine Verzerrung sowohl aus der Diamantstruktur als auch 
aus der α-Polonium-Struktur ableiten). 

Wenden wir uns nun den Kristallstrukturen von Verbindungen zu, die einen vorwiegend kova-
lenten Bindungscharakter haben. Die Kristallstruktur des Sphalerits (Zinkblende) ZnS wurde be-
reits bei den Sulfidstrukturen (S. 145) erwähnt. Sie geht aus der Diamantstruktur hervor, indem 
die Kohlenstoffatome je zur Hälfte durch Zink- und Schwefelatome ersetzt werden (Bild 2.33). 
Dadurch wird die Symmetrie gegenüber der Diamantstruktur (Raumgruppe 3Fd m ) erniedrigt, 
und die Sphaleritstruktur gehört zur Raumgruppe 43F m . In dieser Raumgruppe bzw. der korres-
pondierenden Kristallklasse 43m  stellen die [111]-Richtungen polare dreizählige Drehachsen dar. 
Betrachtet man den auf Bild 2.35 wiedergegebenen Strukturausschnitt, so liegen an der Oberseite, 
die der (111)-Fläche entspricht, die schwarz dargestellten Atome (z. B. Zn) außen; das ist so bei 
allen Flächen der Form {111} (positives Tetraeder). Hingegen liegen an der Unterseite, die der 
( )11 1 -Fläche entspricht, die weiß dargestellten Atome (z. B. S) außen, ebenso bei den übrigen 
Flächen der Form { }111  (negatives Tetraeder). Die beiden Flächenarten haben deshalb unter-
schiedliche Eigenschaften und verhalten sich auch beim Kristallwachstum oder bei chemischen 
Reaktionen (z. B. beim Ätzen) verschieden, was bei den Verbindungen dieses Strukturtyps, zu 
denen eine Reihe wichtiger Halbleitermaterialien gehört (vgl. Tab. 2.8), bei verfahrenstechnischen 
Schritten ihrer Herstellung und Verarbeitung zu beachten ist. 

Werden in der Sphaleritstruktur der vier Zn-Atome, die ein S-Atom koordinieren, in geordne-
ter Weise durch zwei Cu- und zwei Fe-Atome ersetzt, so resultiert die Kristallstruktur des Chal-
kopyrits (Kupferkies) CuFeS2. Die Symmetrie dieser Struktur ist nur noch tetragonal. Ein analo-
ger Ersatz der Zn-Atome durch zwei Cu-Atome, ein Fe- und ein Sn-Atom führt zu der gleichfalls 
tetragonalen Kristallstruktur des Stannins (Zinnkies) Cu2FeSnS4. Die tetraedrische Anordnung der 
Metallatome um ein Schwefelatom folgt in den genannten Strukturen dem Schema 

 
Diese Strukturen lassen sich auch als Überstrukturen interpretieren, denn bei hohen Temperaturen 
gehen sowohl Chalkopyrit als auch Stannin in Phasen mit ungeordneter, statistischer Verteilung 
der Metallatome über (Ordnungs-Unordnungs-Umwandlungen). Die Symmetrie dieser Hochtem-
peraturphasen ist wieder kubisch. 

Im Bild 2.35 erkennt man ferner, dass die gewellten Schichten in ihrer Stapelfolge drei ver-
schiedene Positionen in der Projektion auf die Basis einnehmen. Seien diese Positionen mit A, B 
und C bezeichnet, so lautet die Schichtenfolge ABCABC... mit einer Identitätsperiode von drei 
Schichten (entsprechend der Raumdiagonalen der kubisch flächenzentrierten Elementarzelle). In 
formaler Analogie zur Stapelfolge der dichtesten Kugelpackungen (vgl. Bild 2.1) lässt sich auch 
eine Struktur mit der Schichtenfolge ABAB... und einer Identitätsperiode von nur zwei Schichten 
aufbauen (Bild 2.36); das ist die Kristallstruktur des Wurtzits, einer anderen Modifikation des 
Zinksulfids ZnS. Die Zn- und die S-Atome besetzen jeweils die Positionen einer hexagonal dich-
testen Kugelpackung; beide „Teilgitter“ sind (wie bei der Sphaleritstruktur) so ineinandergestellt, 
dass sie gegenseitig die Positionen tetraedrischer Lücken einnehmen. Die Symmetrie der Wurt-
zitstruktur ist hexagonal (Raumgruppe P63mc; Kristallklasse 6mm) mit einer polaren sechszähli-
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gen Drehachse (c-Achse), die an die Stelle einer dreizähligen Drehachse der kubischen Sphalerit-
struktur tritt. Entsprechend sind die Flächen (0001) und ( 0001 ) nicht äquivalent und haben 
unterschiedliche Eigenschaften. 

 

Bild 2.35. Kristallstruktur von Sphalerit ZnS 
mit vertikal gestellter [111]-Achse. 
Eine dieser Aufstellung entsprechende hexagonale 
Elementarzelle hR (mit rhomboedrischer Zentrie-
rung) der an sich kubischen Struktur ist stärker 
hervorgehoben. A, B, C bezeichnen die Positionen 
der S-Schichten, α, β, γ die Positionen der Zn-
Schichten. 

 
 
 

Bild 2.36. Kristallstruktur von Wurtzit ZnS. 
Eine (primitive) hexagonale Elementarzelle hP ist 
stärker hervorgehoben. A, α  B, β wie im Bild 2.35. 
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Sowohl in der Wurtzit- als auch in der Sphaleritstruktur ist die gegenseitige Koordination der 
Atome tetraedrisch; Unterschiede in der Anordnung der Atome bestehen erst in der Sphäre der 
zweitnächsten Nachbarn. Infolgedessen sind die MADELUNG-Konstanten (Tab. 2.3) beider Struk-
turen fast gleich (1,638 für Sphalerit; 1,641 für Wurtzit), und die Gitterenergien differieren nur 
wenig. 

Das Bauschema der ZnS-Strukturen wird noch deutlicher, wenn man in den Bildern 2.35 und 
2.36 die gewellten Schichten als Doppelschichten betrachtet und die Positionen der weißen Atom-
schichten (S-Atome) jeweils mit A, B oder C und die entsprechenden Positionen der schwarzen 
Atomschichten (Zn-Atome) mit α, β oder γ kennzeichnet. Die Schichtenfolge der Sphaleritstruktur 
lautet dann Aβ Bγ Cα Aβ Bγ Cα ... und die der Wurtzitstruktur Aβ Bα Aβ Bα ... In dieser Darstel-
lung kommt auch die Polarität der ZnS-Strukturen gut zum Ausdruck. 

Trotz ihrer weitgehenden kristallchemischen Ähnlichkeit können sich die Modifikationen des 
Zinksulfids wegen der grundlegend verschiedenen Symmetrie ihrer Strukturen nicht ohne weite-
res durch eine (stetige) Verschiebung von Atompositionen (d. h. displaziv) ineinander umwandeln. 
Eine Umwandlung kann nur rekonstruktiv durch einen völligen Neubau der Struktur erfolgen, 
wozu meist beträchtliche Energiebarrieren zu überwinden sind. 

Übrigens gibt es auch eine der Wurtzitstruktur analoge diamantähnliche hexagonale Modifika-
tion des Kohlenstoffes, den Lonsdaleit (Raumgruppe P63/mmc; Kristallklasse 6/mmm, d. h., die 
sechszählige Drehachse ist nicht polar). Er findet sich in Meteoriten als Produkt einer Schockwel-
lenmetamorphose und wurde synthetisch bei sehr hohen Drücken (13 GPa) erzeugt. 

In formaler Analogie zu den dichtesten Kugelpackungen (S. 113) sind auch für die ZnS-
Strukturen noch beliebig viele andere Stapelfolgen denkbar. So sind z. B. beim Zinksulfid selbst 
die folgenden Stapelfolgen bekannt (wobei wir wieder zur Bezeichnung der gewellten Schichten 
mit nur einem Großbuchstaben zurückkehren): ZnS-2H (Wurtzit): AB...; ZnS-3K (Sphalerit): 
ABC...; ZnS-4H: ABAC...; ZnS-6H: ABCACB...; ZnS-15R: ABCACBCABACABCB... Bei die-
ser Nomenklatur werden die Anzahl der Schichten in einer Identitätsperiode sowie das resultie-
rende Kristallsystem angegeben: H – hexagonal, K – kubisch, R – rhomboedrisch (anstelle von 
trigonal). Daneben gibt es noch eine Reihe von weiteren Nomenklaturen für solche Stapelfolgen 
(FICHTNER [2.21]; J. BOHM). Auch unperiodische bzw. fehlgeordnete Stapelfolgen wurden beob-
achtet. 

Derartige Strukturen, die sich wie die ZnS-Strukturen aus den gleichen Baueinheiten und nach 
den gleichen Prinzipien ihrer gegenseitigen Anordnung aufbauen lassen, werden als polytype 
Strukturen bzw. als Polytypen bezeichnet. Die Polytypie kann als Spezialfall der Polymorphie 
angesehen werden und ist vor allem bei Schichtstrukturen zu beobachten, so beim Graphit, beim 
CdI2, beim Molybdänit und bei den Schichtsilikaten. Besonders zahlreiche Polytypen der ZnS-
Strukturen wurden beim Siliciumcarbid SiC (Carborund) gefunden, darunter solche mit Stapelfol-
gen (Identitätsperioden) von Hunderten von Schichten. Die Bildung derart langperiodischer 
Schichtenfolgen ist mit kristallchemischen Überlegungen allein nicht erklärbar, sondern kommt 
durch spezielle Wachstumsmechanismen zustande. – Sind in einem Kristallindividuum Bereiche 
verschiedener Polytypen in paralleler Verwachsung enthalten, wie es z. B. beim SiC häufig vor-
kommt, so spricht man von Syntaxie. 

In der Diamantstruktur und den ZnS-Strukturen beruhen die kovalenten Bindungen mit der 
kennzeichnenden tetraedrischen Koordination auf sp3-Hybridorbitalen. Zur Bildung der binden-
den Elektronenpaare werden je Atom vier Elektronen benötigt. Die Elemente der IV. Gruppe des 
Periodensystems C, Si, Ge, Sn haben vier äußere Elektronen (Valenzelektronen) und können des-
halb die Diamantstruktur bilden. Auch in der Verbindung SiC (Siliciumcarbid) steuern beide 
Komponenten je Atom vier Valenzelektronen bei. Anders ist es beim ZnS. Hier hat Zn zwei äu-
ßere Elektronen und S deren sechs; das sind zusammen acht je Formeleinheit ZnS bzw. im Durch-
schnitt gleichfalls vier je Atom, wie erforderlich. Allgemein geht diese Bilanz bei einer beliebigen 
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Verbindung AB immer dann auf, wenn die Komponente A im Periodensystem um ebensoviel 
Spalten vor der IV. Gruppe steht wie die Komponente B dahinter (GRIMM-SOMMERFELDsche   
Regel). Bezeichnet N die Gruppe des Periodensystems, dann lassen sich die betreffenden Ver-
bindungen als ANB8–N formulieren, wie AIVBIV (z. B. SiC), AIIIBV (BN, AlN, GaP, GaAs, InSb), 
AIIBVI (ZnS, ZnO, BeO, CdTe), AIBVII(CuCl, CuBr; vgl. hierzu Tab. 2.8). Auch von polynären 
Verbindungen (Strukturtypen des Chalkopyrit und Stannin) wird die GRIMM-SOMMERFELDsche 
Regel eingehalten. 

Nun kristallisieren aber längst nicht alle Verbindungen ANB8–N in einer tetraedrisch koordinier-
ten Struktur, sondern man beobachtet u. a. auch die oktaedrisch koordinierte NaCl-Struktur (NaCl, 
LiF, MgO, AgCl etc.) und die hexaedrisch koordinierte CsCl-Struktur (CsCl, AgI etc., vgl. 
Abschn. 2.5.2.2.). Wann kristallisiert eine solche Verbindung in einer tetraedrisch koordinierten 
Struktur und wann nicht? Das geometrische Konzept der Kugelpackungen gibt hierauf keine 
Antwort: In vielen Verbindungen mit einer ZnS-Struktur ist der Radienquotient RA : RB größer als 
0,414, dem Grenzwert für die tetraedrisch koordinierten Lücken in dichtesten Kugelpackungen 
(vgl. S. 117), es kann sich also bei den betreffenden Strukturen nicht um eine dichte Packung von 
Kugeln handeln. Die tetraedrische Koordination wird vielmehr durch die Orbitalgeometrie der 
bindenden Elektronen, d. h. durch die „Gerichtetheit“ der kovalenten Bindung bzw. des kovalen-
ten Bindungsanteils, bedingt. Wie groß muss dieser kovalente Bindungsanteil sein, dass er zu 
einer tetraedrischen Koordination führt? 

Einen ersten Hinweis gibt uns die Elektronegativitätsdifferenz Δχ = χB – χA bzw. die Bestim-
mung des ionaren Bindungsanteils nach PAULING (vgl. S. 129), doch genügen diese Größen nicht, 
um den angenommenen Strukturtyp sicher vorauszusagen. Eine recht sichere Voraussage des 
Strukturtyps gelingt, wenn man nach MOOSER und PEARSON [2.9] die Elektronegativitätsdifferenz 
Δχ = χB – χA und die durchschnittliche Hauptquantenzahl n  = (nA + nB)/2 einer Verbindung zuei-
nander in Beziehung setzt (Bild 2.37): Bei kleinen Δχ und kleinen n  beobachtet man die tetra-
edrische Koordination (ZnS-Strukturen), bei großen Δχ und großen n  die oktaedrische Koordina-
tion (NaCl-Struktur); beide Bereiche sind in einem solchen MOOSER-PEARSON-Diagramm 
überraschend scharf voneinander getrennt. (Entsprechende Diagramme können auch für andere 
Verbindungen aufgestellt werden, wie für AB2-Strukturen und andere AmBn-Strukturen, in denen 
sich dann Existenzbereiche für die einzelnen Strukturtypen abgrenzen lassen.) 

 

Bild 2.37. Verteilung von AB-Strukturen 
in Abhängigkeit von der Elektronegativi-
tätsdifferenz Δχ und der durchschnittli-
chen Hauptquantenzahl n . 
Nach MOOSER und PEARSON [2.8]. 
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Bild 2.38. Verteilung von AB-Strukturen in Abhängigkeit 
von ihren kovalenten und ionaren Energielücken Ek bzw. Ei. 
Nach PHILLIPS [2.7] und VAN VECHTEN [2.8]; vgl. Tabelle 2.8. 

 
Einen ähnlichen Weg gingen PHILLIPS [2.7] und VAN VECHTEN [2.8], indem sie die kovalente 

Energielücke Ek und die ionare Energielücke Ei zueinander in Beziehung setzten (Bild 2.38). 
Diese Parameter verstehen sich im Zusammenhang mit dem Bändermodell der Elektronenzu-
stände im Kristall. Der Abstand zwischen dem Valenzband und dem Leitungsband ist die durch-
schnittliche Energielücke Eg. Bei den rein kovalent gebundenen Elementen der IV. Gruppe ist 
Eg = Ek die kovalente Energielücke; die betreffenden Werte sind 13,6 eV (Elektronenvolt) für 
Diamant, 4,8 eV für Silicium, 4,3 eV für Germanium und 3,1 eV für graues Zinn. Bei den Ver-
bindungen ANB8–N mit einer gewissen Elektronegativitätsdifferenz Δχ gibt es hingegen eine kova-
lente Energielücke Ek und eine ionare Energielücke Ei, die sich (was hier nicht näher ausgeführt 
werden kann) quadratisch zur durchschnittlichen Energielücke ergänzen: 

2 2 2
g k iE E E= + . 

Die Werte für die Energielücken werden aus spektroskopischen Daten ermittelt. Die ionare 
Energielücke Ei steht in einem annähernd linearen Verhältnis zur Elektronegativitätsdifferenz Δχ; 
speziell gilt für AB-Verbindungen mit sp3-Hybridorbitalen Ei ≈ 5,75 Δχ eV. Mit Hilfe dieser Grö-
ßen werden die Ionizität 2 2

i g/if E E=  und der dazu komplementäre kovalente Bindungsanteil 
2 2

k k g i= / 1f E E f= −  einer Verbindung definiert. Trägt man die AB-Verbindungen nach ihren Wer-
ten von Ek und Ei in einem Diagramm ein (Bild 2.38), so erscheint der Bereich der tetraedrisch 
koordinierten ZnS-Strukturen vom Bereich der oktaedrisch koordinierten NaCl-Strukturen durch 
eine Gerade getrennt, der eine kritische Ionizität Fi = 0,785 entspricht. Bei Ionizitäten fi < 0,785 
werden die ZnS-Strukturen bei fi > 0,785 wird die NaCl-Struktur beobachtet. Die Verbindung 
MgSe, die mit fi = 0,785 genau auf dieser Linie liegt, kommt sowohl mit der NaCl-Struktur als 
auch mit der Wurtzitstruktur vor. Im Gebiet der ZnS-Strukturen wird nahe der kritischen Ionizität 
bevorzugt die Wurtzitstruktur beobachtet, bei niedrigen Ionizitäten (also größerer Kovalenz) die 
Sphaleritstruktur, ohne dass es allerdings im Diagramm zwischen diesen beiden Strukturtypen 
eine scharfe Trennungslinie gäbe.  
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Tabelle 2.8. Einige Verbindungen vom Typ ANB8–N mit ZnS-Struktur. 

Verbindung N/(8 – N) Z1 + Z2 Z Strukturtyp Abstand in pm Ionizität 
C (Diamant) 4/4   6 + 6 6 D 154 0 
BN 3/5   5 + 7 6 S 157 0,26 
BeO 2/6   4 + 8 6 W 165 0,60 
SiC 4/4 14 + 6 10 S, W 189 0,18 
AlN 3/5 13 + 7 10 W 187 0,45 
BP 3/5   5 + 15 10 S  0,01 
BeS 2/6   4 + 16 10 S  0,31 
Si 4/4 14 + 14 14 D 235 0 
AIP 3/5 13 + 15 14 S 236 0,31 
(Si, Ge)1) 4/4 14 + 32 23 D 240  
AlAs 3/5 13 + 33 23 S  0,27 
GaP 3/5 31 + 15 23 S 236 0,37 
MgSe 2/6 12 + 34 23 W  0,79 
ZnS 2/6 30 + 16 23 S, W 235 0,62 
CuCl 1/7 29 + 17 23 S, W 235 0,75 
Ge 4/4 32 + 32 32 D 245 0 
(Si,Sn)1) 4/4 14 + 50 32 D 258  
GaAs 3/5 31 + 33 32 S 245 0,31 
AlSb 3/5 13 + 51 32 S 266 0,43 
InP 3/5 49 + 15 32 S  0,42 
ZnSe 2/6 30 + 34 32 S, W 245 0,68 
MgTe 2/6 12 + 52 32 W 276 0,55 
CdS 2/6 48 + 16 32 S, W 252 0,69 
CuBr 1/7 29 + 35 32 S, W 246 0,74 

N Gruppennummer; Z1 + Z2 Elektronensumme der beiden Atome einer Verbindung bzw. vom Misch-
kristall 1 : 1; Z  mittlere Elektronensumme je Atom; D Diamantstruktur; S Sphaleritstruktur; W Wurt-
zitstruktur; Abstand zwischen zwei benachbarten Atomen; Ionizität nach PHILLIPS [2.7]; die isoelektro-
nischen Reihen sind durch Linien abgegrenzt. 
1) Mischkristalle. 

 
In Tab. 2.8 sind einige Verbindungen mit ZnS-Strukturen zusammengestellt; auch hier bestä-

tigt sich der allgemeine Trend, dass mit steigender Elektronensumme sowohl die interatomaren 
Abstände als auch der metallische Charakter zunehmen.  

2.5.2.2. Kristallstrukturen mit ionarer Bindung 

Für die Beschreibung und Systematik der Kristallstrukturen mit vorwiegend ionarer Bindung ist 
es zweckmäßig, von der gegenseitigen Koordination der Ionen auszugehen. Bei den einfach zu-
sammengesetzten ionaren Verbindungen lässt sich der Strukturtyp aus der Diskussion der Koor-
dinationsgeometrie ableiten, wie sie sich aus der Stöchiometrie der Verbindung und dem Verhält-
nis der Ionenradien ergibt. Auch bei den komplizierter zusammengesetzten Verbindungen kommt 
der Koordinationsgeometrie eine wichtige Rolle zu. Wie schon gesagt, wird aufgrund des unge-
richteten Charakters der elektrostatischen Bindungskräfte jedes Ion von möglichst vielen Ionen 
der entgegengesetzten Ladung umgeben, die ihrerseits möglichst große Abstände untereinander 
einhalten. Die Ionen selbst werden in guter Näherung als sich berührende, starre Kugeln mit be-
stimmten Ionenradien beschrieben. 
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Da die Ionenradien der Anionen fast durchweg größer sind als die der Kationen (vgl. hinte-
res Vorsatzpapier), wird die Koordinationsgeometrie der Strukturen mit ionarer Bindung weit-
gehend durch die Gruppierung der relativ größeren Anionen um die relativ kleineren Kationen 
geprägt, welche, soweit möglich, in die Lücken der von den Anionen gebildeten Kugelpackun-
gen eintreten. 

Ein tieferes Verständnis dieser Strukturen, das über die rein geometrische Betrachtung hi-
nausgeht, ist zu gewinnen, wenn man nach PAULING  (1929) den Quotienten p = z/n aus der 
Ladungszahl z eines Kations und der Anzahl n der es koordinierenden Anionen mit der La-
dungszahl y dieser Anionen vergleicht. In kristallchemischer Hinsicht sind drei Fälle zu unter-
scheiden: 

1. p < y/2, der Quotient p ist kleiner als die halbe Anionenladungszahl; 
2. p ≈ y/2, der Quotient p ist ungefähr gleich der halben Anionenladungszahl; 
3. p > y/2, der Quotient p ist größer als die halbe Anionenladungszahl. 

Nach EVANS (1948) bezeichnet man die betreffenden Verbindungen oder Kristallstrukturen als 
isodesmisch (p < y/2), mesodesmisch (p ≈ y/2) bzw. anisodesmisch (p > y/2). Diese Untertei-
lung lässt sich folgendermaßen begründen: Der Hauptteil der elektrostatischen Bindungskraft 
wirkt nach dem COULOMBschen Gesetz zwischen den benachbarten Kationen und Anionen, was 
man (nicht ganz streng aber anschaulich) auch so interpretieren kann, dass die Ladungen im 
wesentlichen schon zwischen den benachbarten, entgegengesetzt geladenen Ionen neutralisiert 
bzw. abgesättigt werden. Bei einem Kation mit der Ladungszahl z entfallen dabei auf jedes der 
n Anionen ein Anteil von p = z/n Elementarladungen. Im Fall der isodesmischen Strukturen 
(p < y/2) wird dadurch weniger als die Hälfte der Anionenladung abgesättigt, d. h., der größere 
Teil der Ladung verbleibt noch für die Absättigung weiterer benachbarter Kationen. Beispiels-
weise gilt beim NaCl z = 1; y = 1; n = 6 (vgl. Bild 1.2), und es folgt p = 1/6 < 1/2 = y/2. Damit 
handelt es sich um eine typische Koordinationsstruktur, in der nicht nur die kleineren Kationen 
von den größeren Anionen gleichberechtigt koordiniert werden, sondern umgekehrt auch die 
größeren Anionen von den (in diesem Beispiel sechs) kleineren Kationen. Auch bei den ande-
ren in diesem Abschnitt angeführten Koordinationsstrukturen ist – wie man leicht nachprüfen 
kann – die Relation p < y/2 erfüllt. 

Anders ist es jedoch im Fall der anisodesmischen Strukturen (p > y/2). Hier wird bereits durch 
ein benachbartes Kation der überwiegende Teil der Anionenladung abgesättigt; nur der kleinere 
Rest verbleibt für die Bindungen zu anderen Kationen. Beispielsweise wird im Calcit CaCO3 
(Bild 2.46) das sehr kleine C-Ion von drei O-Ionen koordiniert, und mit z = 4; y = 2; n = 3 folgt 
p = z/n = 4/3 > 1 = y/2. Die drei O-Ionen sind also überwiegend an das zentrale C-Ion gebunden. 
Sie bilden miteinander einen Komplex, der in sich stärker gebunden ist als zu den übrigen Be-
standteilen der Struktur. Insgesamt trägt dieser Komplex noch zwei negative Elementarladungen 
[CO3]2–, weshalb man ihn auch als Komplexion bezeichnet. In den Komplexionen gibt es stets 
noch einen merklichen kovalenten Bindungsanteil. Für die Ca-Ionen im Calcit gilt z = 2 und n = 6 
sowie p = z/n = 1/3 < 1 = y/2. Die Ca-Ionen bilden im CaCO3 keine Komplexe, ihnen ist nur ein 
Koordinationspolyeder in Form eines Oktaeders zugeordnet. 

Für die mesodesmischen Strukturen mit p ≈ y/2 bieten die Silikate ein Beispiel, in denen das 
vierwertige Si-Ion tetraedrisch von vier O-Ionen koordiniert wird. Mit z = 4; y = 2; n = 4 folgt 
p = z/n = 1 = y/2. Auch bei den Silikaten (Abschn. 2.5.2.4.) beobachtet man die Bildung von 
[SiO4]-Komplexen, doch können diese Komplexe noch miteinander zu größeren Komplexen 
bzw. Baueinheiten verknüpft werden. Bestimmte O-Ionen sind dabei jeweils gleichzeitig Be-
standteil zweier miteinander verknüpfter Komplexe, was eben durch die Beziehung p ≈ y/2 
möglich wird. 
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Damit ergibt sich folgende Untergliederung der Strukturen mit ionarer Bindung: 

1. Koordinationsstrukturen (p < y/2), 
2. Strukturen mit Komplexen (p ≥ y/2) 

a) Strukturen mit nicht verknüpften Komplexen (p > y/2), 
b) Strukturen mit verknüpfbaren Komplexen (p ≈ y/2). 

 
Wenden wir uns zunächst den Koordinationsstrukturen zu. Für Verbindungen mit der Stö-

chiometrie AB (AB-Strukturen) sind die wichtigsten Strukturtypen die ZnS-Strukturen (Bilder 
2.35 und 2.36), die NaCl-Struktur (Bild 1.1) und die CsCl-Struktur. Auf die beiden ersten Struk-
turtypen und deren Koordinationsgeometrie wurde bereits mehrfach eingegangen. 

In der CsCl-Struktur (Bild 2.39) besetzen die Cl-Ionen (Anionen) die Ecken der kubischen 
Elementarzellen, in deren Zentrum sich jeweils ein Cs-Ion (Kation) befindet. Die kürzesten Ionen-
abstände liegen in Richtung der Raumdiagonalen des Elementarwürfels, und es besteht eine 
gegenseitige hexaedrische [8]-Koordination. In kristallchemischen Formeln werden häufig die 
Koordinationen bei den einzelnen Ionen in eckigen Klammern vermerkt, für die genannten Struk-
turtypen lauten die Formeln Zn[4]S[4], Na[6]Cl[6], Cs[8]Cl[8]. Die Koordinationsgeometrie wird weit-
gehend von den Größenverhältnissen der Ionen bestimmt. Speziell bei den Koordinationsstruktu-
ren gilt die Radienverhältnisregel – auch als erste PAULINGsche Regel ezeichnet –, wonach der 
Abstand zwischen Kation und Anion durch die Radiensumme RA + RB gegeben ist und die Koor-
dinationszahl durch das Radienverhältnis RA/RB bestimmt wird. Wie bereits im Abschn. 2.2. bei 
der Behandlung der Kugelpackungen mit ihren Lücken abgeleitet, gibt es für die einzelnen Koor-
dinationspolyeder geometrisch bestimmte Grenzwerte der Radienquotienten (Tab. 2.9), unterhalb 
der das Kation die Lücke zwischen den koordinierenden Anionen nicht ausfüllt, die Koordination 
also instabil ist. Der CsCl-Strukturtyp ist demnach für einen Bereich der Radienquotienten von 
RA/RB = 1...0,732 zu erwarten, der NaCl-Strukturtyp für RA/RB = 0,732...0,414 und die ZnS-
Strukturtypen für RA/RB = 0,414...0,225.   
 

  
Bild 2.39. Kristallstruktur von Cesiumchlorid 
CsCl. 

Bild 2.40. Kristallstruktur von Fluorit CaF2. 

 
Tabelle 2.9. Grenzwerte für Radienquotienten. 

 n Koordination RA/RB 
  3 trigonal (planar) 0,155 
  4 tetraedrisch 0,225 
  6 oktaedrisch 0,414 
  8 hexaedrisch 0,732 
12 kubooktaedrisch 1,0 
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Tabelle 2.10. Strukturen und Radienquotienten RA/RB einiger AB-Verbindungen. 

CsCl-Struktur 
RA/RB = 
1... 0,732 

NaCl-Struktur 
RA/RB = 0,732 ... 0,414 

ZnS-Struktur 
RA/RB = 
0,414 ...0,225 

CsCl 0,941 CsF 1,278(+) KBr 0,704 CaS 0,543 ZnS 0,343 
CsBr 0,871 RbF 1,120(+) KI 0,627 CaSe 0,505 CdTe 0,398 
CsI 0,775 KF 1,038(+) SrS 0,617 MgO 0,514 MgTe 0,326 

  SrO 0,807(+) SrSe 0,571 LiF 0,556 BeO 0,229 
  BaO 0,971(+) RbI 0,677 NaCl 0,564 BeS 0,174(–) 
  NaF 0,767(+) CuO 0,714 LiCl 0,409(–) BeSe 0,162(–) 
  RbBr 0,760(+) NaBr 0,520 LiBr 0,378(–) BeTe 0,145(–) 
  BaS 0,739(+) NaI 0,464 LiI 0,336(–)   
  KCl 0,762(+) CaTe 0,452 MgS 0,391(–)   
      MgSe 0,364(–)   

(+) Radienquotient größer; (–) Radienquotient kleiner. 
 

Tabelle 2.10 zeigt, dass bei vielen AB-Verbindungen der beobachtete Strukturtyp dem auf-
grund des Radienquotienten zu erwartenden entspricht. Bei einer beachtlichen Anzahl von Ver-
bindungen liegen die Radienquotienten jedoch außerhalb der geometrischen Grenzwerte, wobei 
der NaCl-Strukturtyp besonders bevorzugt erscheint. Eine Voraussage des Strukturtyps allein mit 
geometrischen Argumenten ist deshalb unsicher; stets sollte auch der Einfluss der gerichteten 
(kovalenten) Bindungsanteile, wie er in der Ionizität zum Ausdruck kommt, berücksichtigt wer-
den. Wie schon im Abschn. 2.5.2.1. ausgeführt, spielt der kovalente Bindungsanteil insbesondere 
bei den ZnS-Strukturen eine wichtige Rolle. 

Bei den Koordinationsstrukturen mit der Stöchiometrie AB2 (AB2-Strukturen) gibt es eine grö-
ßere Vielfalt von Strukturtypen, von denen nur auf die wichtigsten eingegangen sei: 

In der kubischen Fluoritstruktur CaF2 (Bild 2.40) besetzen die Ca-Ionen die Positionen eines 
kubisch flächenzentrierten Gitters und die F-Ionen die Mitten der Achtelwürfel. Diese Struktur 
wurde bereits bei den Sulfidstrukturen erwähnt und als kubisch dichteste Kugelpackung beschrie-
ben, in der zusätzlich alle tetraedrischen Lücken besetzt sind. Allerdings werden jetzt die Positio-
nen dieser „Lücken“ durch die großen F-Ionen eingenommen. Die Ca-Ionen sind hexaedrisch von 
jeweils acht F-Ionen koordiniert, die F-Ionen tetraedrisch von jeweils vier Ca-Ionen, so dass die 
kristallchemische Formel als [8] [4]

2Ca F  zu schreiben ist. In der Fluoritstruktur kristallisieren zahl-
reiche Fluoride MF2 (mit M als Ca, Sr, Ba, Ra, Pb, Cd, Hg, Eu u. a.) und Oxide MO2 (mit M als 
Th, U, Ce, Pr, Zr, Hf u. a.). Wie schon gesagt, ist dieser Strukturtyp auch bei den Alkalichalkoge-
niden mit der allgemeinen Formel [4] [8]

2A B  (z. B. Li2O, Na2S u. a.) als Antifluoritstruktur sowie 
bei intermetallischen Phasen zu beobachten.  

Die Rutilstruktur [6] [3]
2Ti O  (Bild 2.41) ist durch eine oktaedrische Koordination der Ti-Ionen 

gekennzeichnet; allerdings ist dieses Oktaeder etwas verzerrt, und die Abstände der sechs O-
Ionen sind nur annähernd gleich. Die O-Ionen sind jeweils von drei Ti-Ionen in ebener Anord-
nung umgeben. Die Symmetrie dieser Struktur ist tetragonal (mit einer 42-Schraubenachse). Die 
Rutilstruktur haben viele Oxide MO2 (mit M als Ge, Sn, Pb, Cr, Mn, Ta, Re, Ru, Os, Ir, Te u. a.) 
und Fluoride MF2 (mit M als Mg, Mn, Fe, Co, Ni, Zn, Pd u. a.). Erwähnt sei, dass außer dem Rutil 
noch zwei andere Modifikationen des TiO2, der Anatas und der Brookit, vorkommen, in denen die 
Ti-Ionen gleichfalls (annähernd) oktaedrisch koordiniert sind. Lediglich die Verknüpfung der 
oktaedrischen Baugruppen ist eine andere. Beim Rutil ist jedes Oktaeder mit zwei anderen durch 
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je eine gemeinsame Kante derart verknüpft, dass sich Ketten parallel zur c-Achse ergeben. Beim 
tetragonalen Anatas ist jedes Oktaeder mit vier weiteren Oktaedern über gemeinsame Kanten 
verknüpft und bildet so größere, pseudotetraedrische Baueinheiten. Beim rhombischen Brookit ist 
jedes Oktaeder mit drei weiteren Oktaedern über gemeinsame Kanten derart verknüpft, dass sich 
Netze parallel (100) ergeben. 
 

Bild 2.41. Kristallstruktur von Rutil TiO2. 
 

Analog den AB-Strukturen sind die (bezüglich des Kations) oktaedrisch koordinierten TiO2-
Strukturen bei Radienquotienten RA/RB = 0,414 ... 0,732 zu erwarten. Bei größeren Radienquo-
tienten beobachtet man die hexaedrisch koordinierte CaF2-Struktur, bei kleineren Radienquotien-
ten die tetraedrisch koordinierten SiO2-Strukturen, kristallchemisch [4] [2]

2Si O , die im Abschn. 
2.5.2.4. behandelt werden. 

 
Von den Koordinationsstrukturen mit der Stöchiometrie AB3 sei die Struktur des Aluminium-

fluorids [6] [2]
3Al F  (Bild 2.42) angeführt. Sie hat kubische Symmetrie: die Al-Ionen besetzen die 

Ecken der Elementarzelle und die F-Ionen deren Kantenmitten. In der (oktaedrisch koordinierten) 
AlF3-Struktur oder leicht deformierten Varianten kristallisieren AlF3, ScF3, FeF3, CoF3, RhF3, 
PdF3; CrO3, WO3, ReO3 u. a. 

Von den Strukturen der A2B3-Verbindungen sei auf die des α-Al2O3 (Korund) eingegangen. 
Sie lässt sich formal aus der NiAs-Struktur (vgl. Bild 2.25) herleiten. Die O-Ionen bilden (wie 
dort die As-Ionen) eine hexagonal dichteste Kugelpackung, in deren oktaedrische Lücken die Al-
Ionen (wie dort die Ni-Ionen) eintreten. Zum Unterschied von der NiAs-Struktur werden jedoch 
nicht alle, sondern nur zwei Drittel der oktaedrischen Lücken in geordneter Weise von den Al-
Ionen besetzt (Bild 2.43). Dadurch haben die O-Ionen jeweils nur vier benachbarte Al-Ionen, und 
die kristallchemische Formel ist Al2

[6]O3
[4].  

Eine andere interessante A2B3-Struktur ist die des Mn2O3. Sie ist kubisch mit 16 Formeleinheiten 
in der Elementarzelle und lässt sich formal aus der CaF2-Struktur (s. Bild 2.40) ableiten, indem de-
ren Gitterkonstanten vervierfacht, die Elementarzelle also um das 16fache vergrößert werden und 
ein Viertel der Anionenpositionen (in geordneter Weise) unbesetzt bleiben. Die Koordination der 
Kationen hat (wie in der CaF2-Struktur) die Geometrie eines Hexaeders (Würfels), von dem jedoch 
zwei Ecken unbesetzt sind, so dass die Mn-Ionen nur von jeweils sechs O-Ionen koordiniert sind: 

[6] [4]
2 3Mn O . Die Mn2O3-Struktur haben die meisten der Lanthanidenoxide sowie Y2O3, In2O3 und 

Tl2O3. 
Die ternären Verbindungen mit der allgemeinen Formel AmBnCp bilden entsprechend den viel-

fältigen Möglichkeiten für die Variation der Stöchiometrie und der Größenverhältnisse der Ionen 
eine große Anzahl von Strukturtypen, und es kann nur auf eine kleine Auswahl von Grundtypen 
eingegangen werden. Meist handelt es sich um eine Kombination von zwei verschiedenen Katio-
nen A und B mit einem Anion C, für das dann besser X geschrieben wird: AmBnXp. 
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Bild 2.42. Kristallstruktur von Aluminiumfluorid 
AlF3. 

Bild 2.43. Kristallstruktur von Korund Al2O3. 
Es ist die untere Hälfte der hexagonalen Elementarzelle 
dargestellt; A und B bezeichnen die Positionen der 
O-Schicht, γ die Position der Al-Schicht und I, II, III die 
Positionen der Leerstellen in der Al-Schicht. 

 
Ein verbreiteter Strukturtyp von Verbindungen mit der Stöchiometrie ABX3 ist der des Il-

menits Fe[6]Ti[6]O3. Seine Struktur ist eng verwandt mit der des Korunds, nur dass die Positio-
nen der Al-Ionen in geordneter Weise durch Fe- und Ti-Ionen besetzt sind. Dadurch wird die 
Symmetrie des Korunds, Kristallklasse 3m , auf die Kristallklasse 3  beim Ilmenit vermindert. 
Die Fe-Ionen können diadoch durch Mg, Mn, Co, Ni oder Cd ersetzt werden, die Endglieder 
der entsprechenden Mischkristallreihen sind mit Ilmenit isomorph. Bei höheren Temperaturen 
ist Ilmenit auch mit Fe2O3 lückenlos mischbar. Ilmenitstruktur haben außerdem FeYO3, 
NiMnO3 und CoMnO3. 
 

Bild 2.44. Kristallstruktur von 
Perowskit CaTiO3. 
a) Elementarzelle mit Ti in 0, 0, 0, 
(gegenüber b) um 1/2, 1/2, 1/2 
verschoben); b) Elementarzelle mit 
Ca in 0, 0, 0. 
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In der Ilmenitstruktur haben die A- und B-Kationen eine ähnliche Größe. Sind in einer ABX3-

Verbindung die A-Kationen relativ größer, so tritt die Struktur des Perowskits CaTiO3 (Bild 2.44) 
auf. In der kubischen Struktur besetzen die (größeren) Ca-Ionen die Ecken des Elementarwürfels, 
die (kleineren) Ti-Ionen sein Zentrum und die O-Ionen seine Flächenmitten. Die Struktur lässt 
sich auch so beschreiben, dass die größeren A-Ionen und die O-Ionen zusammen eine kubisch 
dichteste Kugelpackung bilden, in der ein Viertel der oktaedrischen Lücken mit Ti besetzt ist. Die 
A-Ionen werden von jeweils zwölf O-Ionen in Form eines Kubooktaeders koordiniert, den O-
Ionen sind jeweils vier Ca-Ionen und zwei Ti-Ionen benachbart; die kristallchemische Formel ist 
demnach Ca[12]Ti[6]O3

[4+2]. Aus der Koordinationsgeometrie folgt für die Radiensummen die Be-
ziehung A X B X2  ( )R R R R+ = + . Nach GOLDSCHMIDT (1931) sind hier jedoch gewisse Toleran-
zen zugelassen, und die Perowskitstruktur kann noch auftreten, wenn die Bedingung in der Form 

A X B X  2  ( )R R t R R+ = +  mit einem Toleranzfaktor t = 0,8...1,1 erfüllt ist. 
Interessanterweise gibt es eine ganze Reihe von Varianten bzw. Abwandlungen der Perows-

kitstruktur, in denen die ursprüngliche Struktur verzerrt erscheint, wobei auch die Symmetrie in 
charakteristischer Weise vermindert ist. Die hochsymmetrische Perowskitstruktur ist so der Re-
präsentant für eine ganze Familie von niedriger symmetrischen Strukturen, weshalb sie als Proto-
typ dieser Strukturen bezeichnet wird. Auch der Perowskit CaTiO3 hat bei ca. 20 °C nicht die 
ideale kubische Struktur der Hochtemperaturphase, sondern eine etwas deformierte, rhombische 
Struktur. Viele hierher gehörende Verbindungen zeigen Phasenübergänge innerhalb dieser Struk-
turfamilie, die nur durch gewisse geringe Verschiebungen der Atompositionen zustande kommen. 
Typisch ist auch, dass sich bei den Vertretern der Perowskitstrukturfamilie die Wertigkeiten der 
Ionen beinahe beliebig supplementieren können. So gibt es Oxide A2+B4+O3 mit A2+ = Ca, Sr, Ba, 
Pb und B4+ = Ti, Zr, Hf, Sn, Ce, wie BaTiO3, PbZrO3, SrSnO3, BaCeO3 u. a., daneben Oxide 
A3+B3+O3 mit A3+ als Lanthaniden und B3+ = Al, Sc, V, Cr, Mn, Fe, Co, wie LaMnO3, YAlO3 u. a., 
sowie Oxide A1+B5+O3 mit A1+ = Li, Na, K, Rb und B5+ = Nb, Ta, Sb, wie NaNbO3, KNbO3 u. a., 
ferner Fluoride K1+B2+F3 mit B2+ = Mg, Cr, Fe, Co, Ni, Cu, Zn und schließlich Oxidfluoride 
A1+Nb[O2F] mit A1+ = Li, Na, K. Viele dieser Verbindungen bilden untereinander Mischkristalle 
und haben interessante festkörperphysikalische Eigenschaften. 

Aus der Perowskitstruktur lassen sich auch die Strukturen einer Reihe von polynären Oxiden 
mit Cu ableiten, die als Supraleiter mit überraschend hohen Sprungtemperaturen (z. T. über 
100 K) bekannt geworden sind. Ein Beispiel ist YBa2Cu3O7–x, in welchem Y und Ba (an deren 
Stelle auch andere Lanthaniden, Erdalkalien, Bi, Tl und/oder Pb treten können) die Plätze des Ca 
und Cu die Plätze des Ti in der Perowskitstruktur besetzen. Wesentlich sind Sauerstoff-Fehl-
stellen in der Nachbarschaft des Cu, so dass die Struktur CuO6-Oktaeder, CuO5-Pyramiden und 
CuO4-Quadrate enthält, die über Ecken verknüpft sind und lagenweise die Struktur durchziehen. 

Ein weiterer wichtiger ternärer Strukturtyp ist der des Spinells Al2MgO4, dessen Name im wei-
teren Sinne auch für andere Verbindungen dieses Strukturtyps mit der allgemeinen Formel A2BX4 
benutzt wird. Die kubische Spinellstruktur (Bild 2.45) enthält acht Formeleinheiten je Elementar-
zelle. Die O-Ionen bilden eine kubisch dichteste Kugelpackung, in der 1/2 der oktaedrischen Lü-
cken von den Al-Ionen und 1/8 der tetraedrischen Lücken von den Mg-Ionen in einer bestimmten 
Ordnung besetzt sind; und zwar nehmen die Mg-Ionen für sich die Positionen einer Diamantstruk-
tur (Bild 2.32) ein. Von den Al-Ionen bilden jeweils vier die Ecken von Tetraedern, die in die 
freien Achtelwürfel dieser Diamantstruktur hineingestellt erscheinen. Die AlO6-Oktaeder sind 
über gemeinsame Ecken miteinander verbunden, während die MgO4-Tetraeder voneinander iso-
liert sind. Jedes O-Ion ist von drei Al-Ionen und einem Mg-Ion umgeben, woraus die kristall-
chemische Formel [6] [4] [3+1]

2 4Al Mg O  folgt. Spinellstruktur haben u. a. auch die Verbindungen 
Al2CoO4, Al2ZnO4 und Cr2FeO4. Nach der Wertigkeit der Kationen bezeichnet man sie als 
2-3-Spinelle. 
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Bild 2.45. Spinellstruktur; Projektion auf (100). 
a) untere Doppelschicht von dicht gepackten O-Ionen mit oktaedrisch koordinierten Al-Ionen und tetraedrisch koor-
dinierten Mg-Ionen; b) obere über a) folgende Doppelschicht von O-Ionen. Die Elementarzelle ergibt sich durch 
Übereinanderlegen der beiden Doppelschichten und Wahl des Mg-Ions in a) links unten als Ursprung. 
 

Neben diesen normalen Spinellen gibt es solche, in denen die zweiwertigen B-Ionen mit der 
Hälfte der dreiwertigen A-Ionen die Plätze getauscht haben, entsprechend der kristallchemischen 
Formel [BA][6]A[4]X4; man bezeichnet sie als inverse Spinelle. Beispiele inverser 2-3-Spinelle sind 
[FeGa]GaO4, [NiFe]FeO4 und Magnetit Fe3O4 bzw. [Fe2+ Fe3+]Fe3+O4. Außerdem gibt es bei den 
intermediären Spinellen Übergänge zwischen der normalen und der inversen Verteilung, was bei 
den folgenden Beispielen intermediärer 2-3-Spinelle formelmäßig so ausgedrückt wird: 

3 + 3 +
0,9 1,1 0,1 0, 9 4 0,3 1,7 0,7 0,3 4 3/4 5/4 1/4 3/4 4[Mg Fe ]Mg Fe O ; [Mn Al ]Mn Al O ;  [Ni Al ]Ni Al O .  

In der Spinellstruktur kristallisieren zahlreiche weitere Oxidverbindungen. Anstelle des Sauer-
stoffs können auch Fluor, Schwefel oder Selen auftreten. Eine kleine Auswahl von Beispielen soll 
diese Variationsbreite veranschaulichen, wobei 2-3-Spinelle am häufigsten sind: 

 
1-2-Spinelle: [LiNi]LiF4 (invers), 
1-6-Spinelle: Na2MoO4, Na2WO4 (normal), 
2-3-Spinelle: Al2MgO4, Rh2ZnO4, Cr2CdSe4, V2CuS4 (normal), [FeIn]InS4 (invers), 

In2MnS4 (intermediär), 
2-4-Spinelle: [MgTi]MgO4 (invers), Fe2GeO4 (normal), Mn2VO4 (intermediär). 
 
Schließlich lassen sich noch die Strukturen der γ-Modifikationen von Al2O3 und Fe2O3 als Spi-

nellstrukturen mit Vakanzen beschreiben, gewissermaßen als -3-Spinelle. Auf jede Elementar-
zelle entfallen im Mittel 21 ⅓ Al- bzw. Fe-Ionen, die sich statistisch auf die insgesamt 24 Plätze 
der A- und B-Ionen je Elementarzelle verteilen; 2 ⅔ der Kationenplätze bleiben im Mittel je Ele-
mentarzelle unbesetzt. Die enge Verwandtschaft der Strukturen macht verständlich, dass γ-Al2O3 
und Spinell Al2MgO4 partiell miteinander mischbar sind.  
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2.5.2.3. Kristallstrukturen mit Komplexen 

Wie im vorigen Abschnitt ausgeführt, kommt es unter der Bedingung z/n ≥  y/2 in den Kristall-
strukturen zur Bildung von Komplexen (z Ladungszahl des Kations, n seine Koordinationszahl, 
y Ladungszahl des Anions). Bezeichnet man die entsprechenden Verbindungen mit der allgemei-
nen Formel AmBnXp, dann wird die Komplexbildung in kristallchemischer Schreibweise durch 
eine eckige Klammer symbolisiert: Am[BnXp]. Meist hat das komplexbildende B-Kation eine hohe 
Ladung, ist klein und hat eine entsprechend kleine Koordinationszahl, so dass also der Wert für 
zB/n relativ groß wird (die Koordinationszahl n und der Formelindex bei Bn sind hier zwei ver-
schiedene Größen). Vorwiegend handelt es sich bei den B-Atomen um Halbmetalle oder Nicht-
metalle, wie C, N, P, S, Cl, Cr, Mn, Si, As, Mo, W, deren Elektronegativitäten mittel bis groß sind 
(vgl. hinteres Vorsatzpapier). Folglich sind die Elektronegativitätsdifferenzen zu den als Anionen 
fungierenden X-Atomen (hauptsächlich Sauerstoff oder die Halogene) nur klein, die Bindung 
innerhalb der Komplexe ist also zu einem beträchtlichen Teil kovalent. Überhaupt sind die Kom-
plexe in sich durch wesentlich stärkere Kräfte gebunden, als sie zwischen den übrigen Bestandtei-
len der Struktur wirken. Wie das Beispiel der hierher gehörenden Salze der anorganischen Säuren 
zeigt, bleiben die Komplexe selbst noch in Lösungen als solche erhalten; da sie als Ganzes eine 
negative Ladung tragen, bezeichnet man sie auch als Komplexion: [BnXp]ζ– mit der Ladungszahl 
ζ = py – nzB. 

Auch bei der Kristallisation werden die Komplexe bzw. Komplexionen als Ganzes an den 
wachsenden Kristall angelagert, sie bilden also reale Baueinheiten der Struktur. Zwischen diesen 
Komplexen sind die (meist größeren) A-Ionen eingelagert, die jedoch der Bedingung zA/n < y/2 
entsprechen; sie bilden demzufolge keine Komplexe, sondern sind als Einzelbausteine anzuspre-
chen. Es sei hier noch einmal der Wesensunterschied zwischen den Strukturen mit Komplexen 
und den im vorigen Abschnitt behandelten Koordinationsstrukturen herausgestellt; in den letzte-
ren gibt es – wie gesagt – keine Komplexe. Beispielsweise liegen im Ilmenit FeTiO3 nicht etwa 
„Titanationen“ [TiO3]2– vor, sondern das Ti ist (wie auch das Fe) von jeweils sechs O2–-Ionen 
oktaedrisch koordiniert; der Ilmenit ist deshalb kristallchemische kein „Eisentitanat“, sondern 
vielmehr ein Eisen-Titan-Oxid. 
 
Tabelle 2.11. Anionenkomplexe. 

Komplex Gestalt Beispiele 
[BX] Linear [O2]2–, [O2]–, [CN]– 
[BX2] Linear [CNS]–, [CNO]–, [ICl2]– 
 gewinkelt [ClO2]–, [NO2]– 
[BX3] planar trigonal [BO3]3–, [CO3]2–, [NO3]– 
 trigonal pyramidal [PO3]3–, [AsO3]3–, [SO3]2–, [SeO3]2– 
  [ClO3]–, [BrO3]–, [IO3]– 
[BX4] tetraedrisch [SiO4]4–, [PO4]3–, [AsO4]3–, [VO4]3–, [SO4]2–, [SeO4]2– 
  [CrO4]2–, [ClO4]–, [MnO4]–, [BF4]– 
 deformiert tetraedrisch [MoO4]2–, [WO4]2–, [ReO4]– 
 planar quadratisch [PdCl4]2–, [PtCl4]2–, [Ni(CN)4]2–, [Pt(CN)4]2– 
[BX6] oktaedrisch [AlF6]3–, [TiF6]2–, [PtCl6]2–, [SiF6]2–, [SnCl6]2– 
  [SnI6]2–, [SbF6]– 

 
Die Gestalt der Anionenkomplexe wird weitgehend durch die Anordnung der Bindungsorbitale 

mit ihren charakteristischen Bindungswinkeln bestimmt, sie steht meist auch im Einklang mit den 
betreffenden Radienquotienten RB/RX. Eine Reihe von Anionenkomplexen ist in Tab. 2.11 aufge-
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führt. Es ist bezeichnend, dass Komplexe mit der relativ hohen oktaedrischen [6]-Koordination 
nur mit den einwertigen Halogenen gebildet werden. 

Eine kleine Auswahl von Strukturen mit nicht verknüpften Komplexen soll etwas näher be-
trachtet werden: 

Strukturen mit [BX3]-Komplexen. 

Die Calcitstruktur (Bild 2.47), CaCO3 bzw. kristallchemisch geschrieben Ca[6][CO3], lässt sich 
formal aus der NaCl-Struktur ableiten. Man denke sich die Raumdiagonale der kubischen Ele-
mentarzelle der NaCl-Struktur (Bild 1.2) senkrecht als c-Achse aufgestellt und etwas gestaucht, so 
dass die Elementarzelle zu einem Rhomboeder deformiert wird. An die Stelle der Na-Ionen treten 
die Ca-Ionen und an die Stelle der Cl-Ionen die planaren [CO3]-Komplexe. Die Ca-Ionen sind von 
jeweils sechs O-Ionen oktaedrisch koordiniert. Die Symmetrie der Calcitstruktur ist trigonal 
(Kristallklasse 3m ), das im Bild 2.46 dargestellte Rhomboeder entspricht der morphologischen 
Form {1011} , die auch als Spaltrhomboeder auftritt. Man beachte hier die Analogie in der Spalt-
barkeit von Calcit und Steinsalz! 
 

Bild 2.46. Kristallstruktur von Calcit CaCO3. 
Dargestellt ist eine dem Spaltrhomboeder {1011}  ent-
sprechende Zelle, die mit der NaCl-Struktur vergleichbar 
ist. 

 
Das Calciumcarbonat kommt noch in weiteren Modifikationen vor, von denen hier nur der 

rhombische Aragonit Ca[9][CO3] angeführt sei. Die Aragonitstruktur (vgl. Bild 1.128) lässt sich 
formal aus der hexagonalen NiAs-Struktur (Bild 2.25) ableiten: An die Stelle der As-Atome treten 
die Ca-Ionen und an die Stelle der Ni-Atome die planaren [CO3]-Komplexe. Infolge einer gerin-
gen Verzerrung ist die Symmetrie nur rhombisch, doch sind die Abweichungen von der hexago-
nalen Symmetrie gering, was man als pseudohexagonal bezeichnet. Die Ca-Ionen sind von neun 
Sauerstoffionen koordiniert, die sechs verschiedenen [CO3]-Komplexen angehören. Wie Tab. 2.12 
zeigt, beobachtet man bei den Carbonaten mit der allgemeinen Formel A[CO3] bei größeren A-
Kationen die Aragonitstruktur, bei kleineren A-Kationen die Calcitstruktur. Das Ca2+-Ion steht 
dabei gerade an der Grenze. 

Betrachtet man die Strukturtypen der 3ABO− -Verbindungen unter Einschluss der im vorigen 
Abschnitt behandelten Koordinationsstrukturen im Zusammenhang, so zeigt sich, dass die gegen-
seitigen Größenverhältnisse der Ionen ein instruktives Leitprinzip abgeben (Bild 2.47). Zwar las-
sen sich zwischen den Existenzbereichen der einzelnen Strukturtypen keine scharfen Grenzen 
ziehen, doch vermittelt das Diagramm immerhin eine qualitative Einsicht in die Beziehungen 
zwischen den Strukturtypen. (Nicht alle der in diesen und dem folgenden Diagrammen genannten 
Strukturtypen sind hier im Einzelnen beschrieben; gegebenenfalls greife man auf die weiterfüh-
rende Literatur zurück!) 
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Tabelle 2.12. Auftreten der Aragonit- und der Calcitstruktur in Abhängigkeit vom Kationenradius. 

Calcittyp Kationenradius in nm Aragonittyp Kationenradius in nm 
MgCO3 0,072 CaCO3 0,112 
FeCO3 0,078 SrCO3 0,125 
ZnCO3 0,075 BaCO3 0,142 
MnCO3 0,097   
CaCO3 0,108   
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Pyroxene
sowie homöotype
Vanadate,
Arsenate,
Phosphate

FeTiO3

GdFeO3

LiNbO3
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  /

R 
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1.0

0.5
0.1 0.3 0.5 0.7 Bild 2.47. Verteilung der ABO3-Strukturtypen in 

Abhängigkeit von den Radienverhältnissen. 

Strukturen mit [BX4]-Komplexen 

Bei den Verbindungen mit der allgemeinen Formel A[BX4] gibt es eine größere Anzahl von 
Strukturtypen. In einer ersten Gruppe dieser Strukturtypen beobachtet man reguläre oder nur ge-
ring verzerrte [BX4]-Tetraeder. Hierzu gehört die Struktur des Anhydrits Ca[8][SO4] (Bild 2.48). 
Sie lässt sich formal aus einer deformierten NaCl-Struktur ableiten, in der die Na-Ionen durch Ca-
Ionen und die Cl-Ionen durch die tetraedrischen [SO4]-Komplexe ersetzt sind. Die Ca-Ionen wer-
den von jeweils acht O-Ionen koordiniert; die Symmetrie der Anhydritstruktur, in der z. B. noch 
die Tieftemperaturform des NaClO4 kristallisiert, ist rhombisch pseudotetragonal. 
 

Bild 2.48. Kristallstruktur von Anhydrit CaSO4. Bild 2.49. Kristallstruktur von Baryt BaSO4. 
 

Bei Verbindungen mit (gegenüber der Anhydritstruktur) größeren A-Ionen ist die Struktur des 
rhombischen Baryts Ba[12][SO4] zu beobachten. In dieser Struktur (Bild 2.49) sind die großen Ba-
Ionen in etwas unregelmäßiger Form von zwölf O-Ionen umgeben, die jeweils sieben verschiede-
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nen [SO4]-Tetraedern angehören. Beispiele sind Sr[SO4] (Coelestin), Pb[SO4] (Anglesit), 
Sr[SeO4], Ba[SeO4], Pb[SeO4] (Kerstenit), Sr[CrO4], Ba[CrO4], K[MnO4], Rb[ClO4], Cs[ClO4], 
Ba[BeF4], Rb[BF4], Cs[BF4]. 

Bei (gegenüber der Anhydritstruktur) kleineren B-Ionen tritt die Zirkonstruktur auf. Der tetra-
gonale Zirkon Zr[8][SiO4] gehört zu den Inselsilikaten, die [SiO4]-Tetraeder sind nicht miteinander 
verknüpft. Die Zr-Ionen werden von jeweils acht O-Ionen in Form von Th[SiO4] (Thorit), Y[PO4] 
(Xenotim), Y[AsO4] (Chernovit), Y[VO4] (Wakefieldit), Sc[PO4] und Ca[CrO4]. Monazit Ce[PO4] 
repräsentiert einen monoklinen Strukturtyp, isotyp mit Th[SiO4] (Huttonit) und Pb[CrO4] (Kro-
koit). 

Wenn sowohl die A-Ionen als auch die B-Ionen klein sind, beobachtet man die AlPO4-
Strukturen, die insofern kristallchemisch besonders interessant sind, als sie völlig den (im 
nächsten Abschnitt zu behandelnden) SiO2-Strukturen entsprechen, wobei die Si-Ionen je zur 
Hälfte durch Al und P geordnet ersetzt sind. Zu den meisten SiO2-Modifikationen wurden auch 
AlPO4-Analoga gefunden; die dem Quarz entsprechende AlPO4-Modifikation führt den Namen 
Berlinit. 
 

Bild 2.50. Kristallstruktur von Wolframit 
(Mn, Fe)WO4. 

Bild 2.51. Kristallstruktur von Scheelit 
CaWO4.

 
Die A[BO4]-Verbindungen mit relativ großen B-Ionen hoher Ordnungszahl, wie W, Mo und I, 

bilden Kristallstrukturen, in denen die [BO4]-Tetraeder stärker verzerrt sind. Sind die A-Ionen 
relativ groß, so beobachtet man die Kristallstruktur des Scheelits Ca[8][WO4], in der die Ca-Ionen 
von acht O-Ionen koordiniert werden (Bild 2.51). Sind die A-Ionen relativ klein, so tritt die Kris-
tallstruktur des monoklinen Wolframits (Mn,Fe)[6][WO4] auf, in der die O-Ionen eine verzerrte 
hexagonal dichteste Kugelpackung bilden (Bild 2.50). Die Fe-Ionen besetzen (annähernd) okta-
edrische Lücken; doch auch die W-Ionen besetzen stärker verzerrte oktaedrische Lücken, von 
deren Eckpunkten zwei einen um 20% größeren Abstand haben als die übrigen vier, die für sich 
ein stark gestauchtes Tetraeder bilden. Es zeigt sich hier der Übergang von einer Kristallstruktur 
mit Komplexen zu einer Koordinationsstruktur, was auch darin zum Ausdruck kommt, dass das 
Feld der Wolframitstrukturen (Bild 2.52) innerhalb des Feldes des koordinativen Rutilstrukturtyps 
liegt. 

Auf den Bildern 2.52 und 2.53 sind die Existenzbereiche einiger wichtiger Strukturtypen ABX4 
sowie A2BX4 in Abhängigkeit von den Radienverhältnissen (mit den Ionenradien von SHANNON und 
PREWITT [2.11] – vgl. hinteres Vorsatzpapier) dargestellt. Die Strukturtypen mit ausgeprägten Kom-
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plexen finden sich im linken oberen Bereich der Diagramme (RA/RX groß; RB/RX klein): Durch die 
großen A-Ionen werden die X-Ionen auseinandergedrängt und können keine dichte Packung bilden. 
Mit größer werdenden B-Ionen erfolgt ein Übergang zu Koordinationsstrukturen. Die in den Dia-
grammen eingezeichneten Grenzen gelten vor allem für Oxide unter normalen Zustandsbedingungen. 
Hohe Temperaturen führen zu lockerer gepackten und hohe Drücke zu dichter gepackten Strukturen, 
wodurch sich die Grenzen entsprechend verschieben. Sehr bedeutungsvoll für die Vorgänge im 
Erdmantel sind z. B. die Umwandlungen des Olivins (Mg, Fe)2SiO4 in die Spinellstruktur und der 
Pyroxene (Ca,Mg,Fe)2Si2O6 in die Perowskitstruktur.  
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Bild 2.52.. Verteilung der ABX4-Strukturtypen in Ab-
hängigkeit von den Radienverhältnissen. 

Bild 2.53. Verteilung der A2BX4-Struktur-
typen in Abhängigkeit von den Radienver-
hältnissen. 

2.5.2.4. Kristallstrukturen mit verknüpfbaren Komplexen (Borate, Silikate) 

Im vorigen Abschnitt wurden Strukturen der allgemeinen Formel Am[BXp] betrachtet, in denen die 
[BXp]-Komplexe durch die dazwischen gelagerten A-Ionen voneinander getrennt waren. Wie 
vorn ausgeführt, besteht unter der Bedingung z/n ≈ y/2 außerdem die Möglichkeit, dass die ein-
zelnen Komplexe miteinander zu größeren Baueinheiten verknüpft sind. Meist erfolgt die Ver-
knüpfung in der Weise, dass den miteinander verbundenen [BXp]-Komplexen jeweils ein X-
Anion gemeinsam ist: Die Komplexe bzw. die Koordinationspolyeder haben eine gemeinsame 
Ecke. Eine Verknüpfung von Komplexen durch zwei gemeinsame X-Anionen (gemeinsame 
Kante) oder gar drei X-Anionen (gemeinsame Fläche) bringt die zentralen, hochgeladenen B-
Kationen näher zusammen und ist elektrostatisch ungünstiger; solche Verknüpfungen sind des-
halb nur selten zu beobachten (dritte PAULINGsche Regel). Die Einzelkomplexe können miteinan-
der entweder zu endlichen Gruppen oder zu unbegrenzten Bauverbänden verknüpft sein. Die Be-
schreibung und Klassifizierung der betreffenden Strukturen erfolgt in erster Linie anhand dieser 
Bauverbände der Anionenkomplexe. Es handelt sich im wesentlichen um die Kristallstrukturen 
der Borate, aufgebaut aus trigonal planaren [BO3]-Komplexen, der Silikate, aufgebaut aus tetra-
edrischen [SiO4]-Komplexen, und der homologen Germanate und Phosphate. 

Borate 

Die vorherrschende Baueinheit der Borate ist der planare [BO3]-Anionenkomplex. Diese Kom-
plexe können entweder isoliert vorliegen oder in der im Bild 2.54 dargestellten Weise miteinander 
über Ecken oder Kanten verknüpft sein. Liegen die [BO3]-Komplexe isoliert vor (Bild 2.54a), so 
spricht man von Inselboraten. Beispiele hierfür sind der Kotoit Mg3[BO3]2, der Nordenskiöldin 
CaSn[BO3]2 (isotyp mit Dolomit CaMg[CO3]2) sowie die Verbindungen In[BO3] (isotyp mit Cal-
cit) und La[BO3] (isotyp mit Aragonit). 
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Bild 2.54. Verknüpfung der BO3-Gruppen. 
 

Bei einer Verknüpfung der [BO3]-Komplexe zu endlichen Gruppen spricht man von Gruppen-
boraten. Die drei skizzierten Beispiele (Bild 2.54 b bis d) führen zu den Anionenkomplexen 
[B2O5]4– (Verknüpfung von zwei Komplexen über eine Ecke), [B2O4]2– (Verknüpfung über eine 
gemeinsame Kante) und [B4O8]4– (Verknüpfung über Ecken zu einem Viererring). Ein Beispiel 
mit einer eckenverknüpften Zweiergruppe ist der Suanit Mg2[B2O5]. 

Schließlich sind bei den Kettenboraten die [BO3]-Komplexe über je zwei Ecken zu unbegrenz-
ten Ketten verknüpft (Bild 2.54 e). Beispiele hierfür sind die Verbindungen 

1 1
2 4 2 4Ca { } [B O ]   und   Sr { } [B O ]∞ ∞ . Das zusätzliche Symbol 1{ }∞  kennzeichnet die Kettenstruk-

tur, die in einer Dimension unendlich ausgedehnt ist. Der Index 2 am Boratom in der Formel 
drückt gleichzeitig die Identitätsperiode in Längsrichtung der Kette aus. Diese Art der kristall-
chemischen Symbolik gestattet die Unterscheidung gegenüber einem stöchiometrisch gleichen 
Gruppenborat mit einer kantenverknüpften Zweiergruppe. 

Die Kristallchemie der Borate wird jedoch noch dadurch kompliziert, dass das Bor neben den 
ebenen Dreieckskomplexen auch tetraedrische Viererkomplexe (analog den [SiO4]-Komplexen) 
bilden kann. Beispielsweise ist das Inselborat Sinhalit MgAl[BO4] Isotyp mit Olivin (Mg,Fe)2 
[SiO4] (Bild 2.56). Darüber hinaus können in einer Struktur sowohl [BO3]- als auch [BO4]-
Komplexe gleichzeitig vorkommen und miteinander zu Gruppen, Ketten oder Schichten ver-
knüpft sein. Ferner können die O2–-Ionen durch (OH)–-Ionen ersetzt werden. So treten in der 
Struktur des Borax Na2[B4O5(OH)4] · 8H2O jeweils zwei BO2(OH)-Dreiecke und zwei BO2(OH)2-
Tetraeder zu einer Gruppe [B4O5(OH)4]2– zusammen. Diese Gruppen sind miteinander durch 
Wasserstoffbrücken zu Ketten verbunden, zwischen denen parallele Reihen von Na+(H2O)6-
Oktaedern eingelagert sind. Die Aufnahme von Kristallwasser ist gleichfalls für viele Borate ty-
pisch. 

Silikate 

Die Erdkruste besteht zu über 90 % aus Silikaten, und ungefähr ein Viertel aller bekannten Mine-
rale sind Silikate. Ihre Kristallchemie ist vielfältig und kompliziert. Früher versuchte man, die 
Silikate als Verbindungen verschiedener Kieselsäuren zu klassifizieren, doch schufen erst die 
Ergebnisse der Erforschung ihrer Kristallstrukturen die Grundlage für eine rationelle Klassifika-
tion der Silikate auf struktureller Basis, um die sich unter vielen anderen BRAGG, MACHATSCHKI, 
SCHIEBOLD, BELOW sowie LIEBAU besondere Verdienste erworben haben (vgl. weiterführende 
Literatur). 

Die charakteristischen und stabilsten Baueinheiten der Silikate sind die [SiO4]-Tetraeder. Sie 
weichen in den verschiedenen Silikatstrukturen nur minimal von der idealen Form ab; der Ab-
stand Si–O beträgt 0,162 nm, und der Bindungswinkel O–Si–O ist 109,5°. Die Systematik der 
Silikatstrukturen beruht auf einer Klassifizierung der verschiedenen Bauverbände, die durch die 
Verknüpfung der [SiO4]-Tetraeder – nahezu ausschließlich über gemeinsame Ecken – entstehen. 
Eine Ausnahme bildet nur die Struktur des sehr instabilen faserigen SiO2, das isotyp mit SiS2 ist 
und in dem die [SiO4]-Tetraeder über gemeinsame Kanten verknüpft sind. Gelegentlich tritt Si 
auch in oktaedrischer [6]-Koordination auf, so im Thaumasit Ca3[Si(OH)6] [CO3] [SO4] · 12H2O. 
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Man kennt ferner eine Hochdruckmodifikation des SiO2, den Stishovit, der isotyp mit Rutil TiO2 
(Bild 2.41) ist, in dem das Si gleichfalls oktaedrisch koordiniert ist. Gleiches gilt für eine Hoch-
druckmodifikation von Feldspat [6] [6]

3 8KAl Si O . 
Beim weitaus überwiegenden Teil der Silikatstrukturen bestehen die Bauverbände aus [SiO4]-

Tetraedern, die über gemeinsame Ecken verknüpft sind. Aus den verschiedenen, auf Bild 2.55 
dargestellten Verknüpfungsmöglichkeiten ergibt sich folgende Gliederung der Silikate: 

– Inselsilikate (Mono- oder Nesosilikate) mit nicht verknüpften [SiO4]-Tetraedern, 
– Gruppensilikate (Oligo- oder Sorosilikate) mit Gruppen aus zwei oder drei Tetraedern, 
– Ringsilikate (Cyclosilikate) mit zu Ringen verknüpften Tetraedern, 
– Kettensilikate (Poly- oder Inosilikate) mit unbegrenzten Tetraederketten, 
– Schichtsilikate (Phyllosilikate) mit Tetraederschichten, 
– Gerüstsilikate (Tektosilikate), in denen die Tetraeder zu einem dreidimensionalen Gerüst 

verknüpft sind. 

Die Summenformeln der dargestellten Anionenkomplexe sind im Bild 2.55 vermerkt. Sie wer-
den üblicherweise in eckige Klammern eingeschlossen und die Symbole der Kationen in der Rei-
henfolge abnehmender Koordinationszahl vorangestellt. Häufig werden solchen strukturchemi-
schen Formeln noch zusätzliche Symbole angefügt, die die Art der Verknüpfung in den 
Anionenkomplexen kennzeichnen. Eine detaillierte Systematik und Nomenklatur der Silikatstruk-
turen von F. LIEBAU, der hier im wesentlichen gefolgt wird, verwendet für deren Klassifizierung 
acht Parameter; sie werden z. T. auch in die strukturchemischen Formeln eingefügt. Auf die Sym-
bolik wird weiter unten anhand entsprechender Strukturbeispiele näher eingegangen. 
 
 

 
Bild 2.55. Verknüpfung der SiO4-Tetraeder. 
a) Inselsilikate; b) Gruppensilikate; c) bis e) Ringsilikate; f), g) Kettensilikate; h) Schichtsilikate; i) Gerüstsilikate. 
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Die Kristallchemie der Silikate wird noch insofern kompliziert, als die Si4+-Ionen in den 
[SiO4]-Tetraedern im gewissen Umfang diadoch durch andere Ionen, wie B3+, Be2+, Al3+, Ge4+, 
Fe3+, Ti4+, ersetzt werden können. Eine besondere Rolle spielt dabei das Aluminium, das bis zu 
einem Verhältnis von Al[4] : Si[4] = 1 : 1 in die Anionenkomplexe eintreten kann. Der dabei erfor-
derliche stöchiometrische Ausgleich der Ionenladung erfolgt durch eine gekoppelte Substitution 
anderer Ionen in der Struktur, z. B. von Ca2+ durch Na+, von Fe3+ durch Fe2+ oder von Al3+ durch 
Mg2+. Im letzten Fall handelt es sich um Al3+-Ionen, die sich nicht in den [(Si,Al)O4]-Tetraedern, 
sondern auf anderen, höher koordinierten Plätzen befinden, die gleichfalls von Al3+-Ionen besetzt 
werden können. Gerade diese Doppelrolle des Aluminiums in den Silikaten macht deutlich, wes-
halb es nicht möglich war, die Kristallchemie der Silikate nur mit chemisch-analytischen Metho-
den allein zu erhellen. 

Inselsilikate 

Ein typischer Vertreter der Inselsilikate ist der Olivin [6]
2 4(Mg,Fe) [SiO ]  (Bild 2.56). In der Olivin-

struktur bilden die O-Ionen annähernd eine hexagonal dichteste Kugelpackung, deren Kugel-
schichten parallel (100), also parallel zur Zeichenebene von Bild 2.56 liegen. Die Spitzen der 
[SiO4]-Tetraeder weisen abwechselnd nach oben und nach unten. Die größeren Kationen werden 
von jeweils sechs O-Ionen in Form eines nur geringfügig deformierten Oktaeders koordiniert. Die 
Symmetrie dieser Struktur ist rhombisch pseudohexagonal. Der Olivin stellt eine lückenlose 
Reihe von Mischkristallen mit den Endgliedern Mg2[SiO4] (Forsterit) und Fe2[SiO4] (Fayalit) dar, 
wobei auch noch andere Ionen, wie Mn, eintreten können. Isotyp mit Olivin ist die Tieftempera-
turmodifikation des Ca2[SiO4] (Larnit), eines der Hauptbestandteile des Portlandzements. Die 
verschiedenen Calciumsilikate und ihr Umwandlungsverhalten spielen die Schlüsselrolle in der 
Kristallchemie der Zemente. Isotyp mit Olivin sind ferner die Verbindungen Al2[BeO4] (Chryso-
beryll), LiFe[PO4] (Triphylin), Na2[BeF4] und MgAl[BO4] (Sinhalit). 
 

Bild 2.56. Kristallstruktur von Olivin 
Mg2SiO4.

 
Ein weiteres Inselsilikat ist der trigonale Phenakit [4]

2 4Be [SiO ] . In der Phenakitstruktur bilden 
die O-Ionen gleichfalls eine dichteste Kugelpackung, in der ein Viertel der tetraedrischen Lücken 
in geordneter Weise durch Si und Be besetzt wird. Isotyp sind u. a. Zn2[SiO4] (Willemit), 
Li2[BeF4] und Li2[MoO4]. 
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Eine interessante, variable und auch technisch wichtige Gruppe von Inselsilikaten sind die ku-

bischen Granate (Kristallklasse 3m m ) mit der allgemeinen Formel [8] [6]
3 2A B [Z[4]O4]3. Die relativ 

große Elementarzelle enthält acht dieser Formeleinheiten, weshalb die Granatstruktur schwierig 
darzustellen ist. Die O-Ionen bilden eine kubisch innenzentrierte Kugelpackung, die Koordinatio-
nen der Kationen sind in der Formel angegeben. In den als Minerale vorkommenden Granaten 
tritt in die A-Positionen Mg2+, Ca2+, Fe2+, Mn2+, in die B-Positionen Al3+, Fe3+, Cr3+ und in die Z-
Positionen Si4+, wobei vollständige oder weitgehende Mischbarkeiten bestehen. Bekannte End-
glieder, die z.T. auch als Edelsteine Verwendung finden, sind Mg3Al2[SiO4]3 (Pyrop), 
Fe3Al2[SiO4]3 (Almandin) und Ca3Al2[SiO4]3 (Grossular). Granatstruktur besitzen auch einige 
Germanate, wie Ca3Al2[GeO4]3, Stannate, wie 3

3 2 4 3Ca Fe +[SnO ] , Arsenate, wie NaCa2Mg2[AsO4]3 
(Berzeliit), und Fluoride, wie Na3Al2[LiF4]3 (Kryolithionit). Zu den Granaten zählt ferner eine 
Reihe von synthetisch hergestellten oxidischen Kristallen, in denen die dreiwertigen Kationen 
unterschiedlich koordinierte Positionen besetzen, mit den Summenformeln Y3Fe5O12 (abgekürzt 
YIG für yttrium-iron-garnet), Y3Al5O12 (YAG), Gd3Fe5O12 (GIG) und Gd3Ga5O12 (GGG). Die 
Oxidgranate haben eine große Bedeutung als ferrimagnetische Materialien, als Laser-
Wirtskristalle und als Substratkristalle erlangt. 

Gruppensilikate 

Unter den Gruppensilikaten am häufigsten sind solche mit der Doppelgruppe [Si2O7]6–  
(Bild 2.55 b), wie [6] [8]

8 2 7 3Mn Pb [Si O ]  (Barysilit) und [4]
4 2 7Zn [Si O ]  (OH)2 · H2O (Hemimorphit). 

Im monoklinen Epidot [8] [6]
2 3 4Ca (Fe,Al) [SiO ] [Si2O7]O(OH) sowie im rhombischen Zoisit 

[8] [6]
2 3 4Ca Al [SiO ] [Si2O7]O(OH) findet man sowohl isolierte [SiO4]4–-Komplexe als auch [Si2O7]6–-

Gruppen nebeneinander. Seltener sind Silikate mit Dreiergruppen, wie [6] [4]
3 2 3 10Ca Be [Si O ] · (OH)2 

(Aminoffit), und nur vereinzelt sind Silikate mit noch größeren Anionengruppen gefunden wor-
den, wie die synthetischen Na4Sc2[Si4O13] und Na4Sn2 [Si5O16] · H2O. Ihre strukturchemischen 
Formeln (nach F. LIEBAU) lauten: Na4Sc2 {uB, 4t} [Si4O13] bzw. Na4Sn2{uB, 5t} [Si5O16] · H2O. 
Hierin bedeutet uB („unbranched“) eine unverzweigte Anionengruppe bzw. einen unverzweigten 
Anionenverband (daneben gibt es noch die Symbole oB für offen verzweigte, lB für schleifen-
förmig verzweigte, olB für gemischt verzweigte und hB für hybridisiert verzweigte Anionenver-
bände). Die Symbole 4t bzw. 5t („terminated“) bedeuten eine Vierergruppe bzw. eine Fünfer-
gruppe mit offenen Enden (im Gegensatz zu den Ringsilikaten, die ein r erhalten). Der 
Stöchiometrieindex am Si wird so gewählt, dass er mit der Anzahl der Si-Atome in einer Gruppe 
übereinstimmt. Etwas komplizierter ist die betreffende Formel für den „offen verzweigten“ Zunyit 

[6] [4]
12Al Al {oB, 3t}  [Si3O10(SiO3)2] (OH,F)18O4Cl mit einer linearen [Si3O10]-Dreiergruppe, an de-

ren mittlere [SiO4]-Tetraeder zwei weitere [SiO4]-Tetraeder „angeknüpft“ sind. 
Wie aus den angeführten Beispielen hervorgeht, enthalten viele Silikate noch zusätzliche Ani-

onen bzw. Anionenkomplexe, wie (OH)–, F–, [CO3]2–, [SO4]2– u. a. (die nicht mit den Silikatanio-
nen verknüpft sind). Nach einer anderen, bei H. STRUNZ verwendeten Formelschreibweise werden 
sämtliche Anionen zusammen in eine eckige Klammer eingeschlossen und gegebenenfalls durch 
senkrechte Striche voneinander getrennt, wie z. B. Zn4[(OH)2|Si2O7] · H2O (Hemimorphit), 
Ca2(Fe,Al)3[O|OH|SiO4|Si2O7] (Epidot) oder Al12[AlO3|(OH,F)18Cl|Si5O16] (Zunyit). 

Ringsilikate 

In den Ringsilikaten mit einfachen Ringen (Bild 2.55 c bis e) haben die Silikatanionenverbände 
ein Si : O-Verhältnis von 1 : 3, wie es gleichermaßen auch den Kettensilikaten mit einfachen Ket-
ten zukommt. Deshalb wird die Ringnatur in den strukturchemischen Formeln (nach F. LIEBAU) 
noch besonders durch ein r hervorgehoben. So stellen Benitoit Ba[6]Ti[6] {uB, 1r} [3Si3O9] und der 
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isotype Pabstit BaSn[Si3O9] Ringsilikate mit unverzweigten (hierfür {uB}) Dreiereinfachringen 
(Bild 2.55 c) dar; {1r} symbolisiert einen Einfachring, und die Ringgröße wird als vorderer oberer 
Index als 3Si vermerkt (Dreierring). Bei Einfachringen stimmt diese Zahl mit dem (unteren) Stö-
chiometrieindex des Si überein: [3Si3O9]6–. Dreiereinfachringe hat auch eine Modifikation des 
CaSiO3, der Pseudowollastonit [8] 3

3 3 9Ca {uB, 1r}[ Si O ]. Unverzweigte Vierereinfachringe (Bild 

2.55 d) finden sich im Axinit [8] [6] [6] [4] 4
2 4 12 3Ca Fe Al Al {uB,  1r}[ Si O ]BO (OH).  

Silikate mit Fünferringen sind nicht bekannt. Ein bekanntes Mineral mit Sechserringen (s. Bild 
2.55 e) ist der Beryll [6] [4]

2 3Al Be  {uB, 1r} [6Si6O18]. Die Sechserringe, die längs der c-Achse über-
einander angeordnet sind, bedingen die hexagonale Symmetrie des Berylls (s. Bild 1.106). Durch 
die Anordnung der Ringe entstehen in der Struktur relativ weite, leere Kanäle, in die häufig zu-
sätzliche Ionen, wie Li, Cs, Na, (OH) oder Fe, eintreten. Mit dem Beryll strukturell verwandt ist 
der Cordierit (Mg,Fe)2Al3[AlSi5O18]; seine Symmetrie ist rhombisch pseudohexagonal. Ein Vier-
tel der Al-Ionen ersetzt statistisch die betreffenden Si-Positionen in den Sechserringen. Die übri-
gen Al-Ionen haben aber gleichfalls eine tetraedrische Koordination. Rechnet man diese [AlO4]-
Tetraeder dem Anionenkomplex hinzu, dann lässt sich die Struktur des Cordierits auch als Ge-
rüststruktur interpretieren. Sechserringe haben (u. a.) noch der Dioptas [6]

6 6 18Cu [Si O ]  · 6H2O und 
der Turmalin Na[10] [6] [6]

3 6 6 18Mg Al [Si O ] (BO3)3(OH,F)4 (in welchen anstelle der angegebenen Katio-

nen auch andere Metallionen eintreten können). 
Ein Mineral mit Achterringen ist der Muirit [10] [6]

10 4Ba (Ca, Mn, Ti)  {uB, 1r} [8Si8O24] 

(Cl,OH,O)12 · 4H2O und ein solches mit Neunerringen der Eudialyt [10] [8] [6]
12 6 3Na Ca (Fe, Mg)  

[6]
3Zr {uB, 1r} [9Si9(O,OH)27] {uB, 1r} [3Si3O9], der gleichzeitig noch Dreierringe (beide Ringe nicht 

miteinander verknüpft) enthält. Auch Silikate mit Zwölferringen wurden bereits gefunden. 
Schließlich sind auch einige Silikate bekannt geworden, in denen die [SiO4]-Tetra- 

eder Doppelringe bilden (gekennzeichnet mit 2r). Hierbei sind zwei gleiche Einfachringe über 
je eine gemeinsame Ecke ihrer [SiO4]-Tetraeder miteinander verknüpft. Beispiele sind der 
Steacytit [10] [8] [6]

2K (Na, Ca) Th {uB, 2r} [4Si8O20] mit Viererdoppelringen und der Osumilith 
[10] [6] [6]

2 3K Mg Al {uB, 2r}  [6(Al2Si10)O30] mit Sechserdoppelringen (als vorgestellter oberer Index 
wird die Anzahl der [SiO4]-Tetraeder in den Einzelringen angegeben). 

Kettensilikate 

In den Kettensilikaten sind die [SiO4]-Tetraeder zu unbegrenzt langen Ketten verknüpft. Einfache, 
unverzweigte Ketten (Bilder 2.55 f, 2.57 a bis k) haben ein Si : O-Verhältnis von 1 : 3 (wie die 
Einfachringe), und die strukturchemische Formel (nach F. LIEBAU) für den Anionenverband un-
verzweigter Einfachketten lautet allgemein 1 2

3{uB, 1 } [ Si O ]P p
p p

−
∞  (mit {uB} für unverzweigt, {1} 

für Einfach- und 1{ }∞  für Kette). Der vorgestellte obere Index P bezeichnet die Periodizität der 
Anordnung der [SiO4]-Tetraeder in der Kette (die nicht notwendig der betreffenden Gitterkon-
stante entsprechen muss). Bisher sind Kettensilikate mit P = 2, 3, 4, 5, 6, 7, 9, 12 und 24 bekannt 
geworden. Demgemäß spricht man von Zweier-, Dreier-, Vierer-, Fünferketten etc. Der (untere) 
Stöchiometrie-Index p wird entsprechend einer Kettenperiode gewählt, d. h., bei Einfachketten 
hat man p = P; die Ladungszahl beträgt 2 p-, sofern anstelle des Si4+ keine anderswertigen Ionen 
(wie Al3+) in die Tetraeder eintreten. Ein Beispiel für ein Kettensilikat mit Zweiereinfachketten ist 
die weit verbreitete gesteinsbildende Mineralgruppe der Pyroxene, deren allgemeine Formel
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Bild 2.57. Kettentypen von Kettensilikaten. 
a) bis k) Einfachketten; 1) und m) Doppelketten (vgl. Tabelle 2.13). 
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[8] [6] 1 2
2 6X Y {uB, 1 } [ Z O ]∞  lautet. Z steht für Si und Al in den Anionenketten, X für Na, Ca, Fe2+, Mg 

und Y für Mg, Fe2+, Fe3+, Al. Beispiele gesteinsbildender Pyroxene sind die Mischkristallreihe der 
rhombischen Orthopyroxene [6]

2 2 6(Mg, Fe) [Si O ]  und die monoklinen Klinopyroxene wie Diopsid 

Ca[8]Mg[6][Si2O6], Jadeit Na[8]Al[6] [Si2O6] und die Augite 2+ 3+ [6]
2 2 6(Ca,Mg,Fe ,Fe ,Ti,Al) [(Si,Al) O ] . 

Wie bei den meisten Kettensilikaten tritt bei den Pyroxenen die Kettenrichtung morphologisch durch 
einen säuligen bis nadeligen Habitus und durch eine ausgeprägte Spaltbarkeit parallel zur Kettenrich-
tung in Erscheinung. Zu den Kettensilikaten mit einer Dreiereinfachkette gehört der Wollastonit 

[8] 1 3
3 3 9Ca {uB, 1 } [ Si O ]∞  (im Gegensatz zur Modifikation des Pseudowollastonits mit ringförmigen 

Anionen – vgl. oben). Weitere Typen von Einfachketten sind im Bild 2.57 und in Tab. 2.13 zusam-
mengestellt. Daneben sind auch zahlreiche Kettensilikate mit verzweigten Einfachketten bekannt ge-
worden (vgl. die weiterführende Literatur). 

Werden zwei (unverzweigte) Einfachketten miteinander über gemeinsame Ecken der [SiO4]-
Tetraeder verknüpft, so erhält man eine (unverzweigte) Doppelkette (Bild 2.55 g). An der Verknüpfung 
können entweder alle oder nur ein Teil der Tetraeder beider Einzelketten beteiligt sein. Sei l die Anzahl 
der Verknüpfungen zwischen den Einzelketten innerhalb einer Kettenperiode, so lautet die allgemeine 
strukturchemische Formel des Anionenverbandes einer unverzweigten Doppelkette 

1 (4 2 )
2 6 1{uB, 2 } [ Si O ]P p l

p p
− −

∞ −  mit p = P. Im Beispiel von Bild 2.55 g und Bild 2.57 l handelt es sich um 
eine Verknüpfung von zwei Zweiereinfachketten (Pyroxenketten) mit P=2 und l=1, und es resultiert eine 
Zweierdoppelkette 1 2 6

4 11{uB, 2 } [ Si O ] −
∞ , welche für die weit verbreitete Mineralgruppe der Amphibole 

kennzeichnend ist. Zu den chemisch sehr vielfältigen Amphibolen gehören u. a. der rhombische Anto-
phyllit [6]

7 4 11 2 2Mg  [Si O ]  (OH) , der monokline Aktinolith [8] [6]
2 5 4 11 2Ca  (Mg,Fe) [Si O ](OH)  und die 

monokline Hornblende [8] [8] 2+ [6] 3+ [6]
0,5...1 2 3...4 2...1 3 11 2 2(Na,K) Ca (Mg,Fe )  (Fe ,Al)  [AlSi O ] (O,OH,F) . Verschie-

dene Amphibole finden sich in feinfaseriger Form als Asbest, was offensichtlich durch ihre Kettenstruk-
tur hervorgerufen wird.  

Ein Kettensilikat mit einer Dreierdoppelkette ist der Xonotlit [8] 1 3
6 6 17Ca {uB, 2 }[ Si O ]∞ , der als 

Mineral in dichten, faserig verfilzten Massen nur von wenigen Fundpunkten bekannt ist, jedoch 
als Hydratationsprodukt beim Härten von Portlandzement eine Rolle spielt. 

Eine hypothetische Modellstruktur mit einer Einerdoppelkette hätte der (bisher noch nicht dar-
gestellte) Hochtemperatur-Sillimanit [6] 1 1

5Al {uB, 2 } [ (AlSi)O ]∞  mit einer statistischen Verteilung 
der Si- und Al-Atome auf den Tetraederplätzen in den Einerketten. Im natürlichen Sillimanit (Bild 
2.58) ist deren Verteilung jedoch geordnet, so dass diese Struktur besser als ein Inselsilikat mit 
der strukturchemischen Formel Al[6]Al[4][SiO4]O zu interpretieren ist. 

Von den zahlreichen weiteren denkbaren Typen von Kettenstrukturen ist schon eine große An-
zahl sowohl unter den natürlichen wie synthetischen Silikaten als auch den homologen Germana-
ten, Phosphaten und Vanadaten beobachtet worden. So kennt man Kristallstrukturen mit Vierer-, 
Fünfer- oder Sechserdoppelketten, mit Zweierdreifachketten, Dreiervierfachketten etc. (für Bei-
spiele und eine detaillierte Systematik sei auf die weiterführende Literatur, insbesondere F. LIE-
BAU verwiesen). Es sind auch Kristallstrukturen gefunden worden, in denen Ketten verschiedener 
Multiplizität, z. B. Einfach- und Doppelketten, nebeneinander vorkommen. Bei der pseudomor-
phen Hydratisierung von Pyroxenen schließen sich die ursprünglichen Einfachketten zu Vielfach-
ketten zusammen, was fortschreitend zu immer größeren Baueinheiten führt, bis schließlich durch 
den Zusammenschluss unbegrenzt vieler Einzelketten ein Schichtsilikat, der Talk (s. u.), entsteht. 
Die Prototypen einer ganzen Reihe von Kettensilikaten mit den verschiedenen Mehrfachketten 
genügen einer allgemeinen chemischen Summenformel 2

(3 1)/2 2 5 1 1M [Si  O ] (OH)m m m m
+

+ + −  mit M2+ als
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Tabelle 2.13. Kettensilikate. 

Bild Anionenkomplex Bezeichnung Beispiel 
2.57 a 
2.55 f 

 
[Si2O6]4– 

 

Zweier-Einfachkette 
(gestreckte Form) 

Mg2[Si2O6] Enstatit 

2.57 b  Zweier-Einfachkette 
(verkürzte Form) 

Na4[Si2O6] 

2.57 c [Si3O9]6–  Dreier-Einfachkette Ca3[Si3O9] β-Wollastonit 
2.57 d  

 

Vierer-Einfachkette 
(gestreckte Form) 

Ba2[Si4O8 (OH)4] · 4H2O 
Krauskopfit1)  [Si4O12]8– 

2.57 e  Vierer-Einfachkette 
(verkürzte Form) 

Sr2(VO)2[Si4O12] Haradait 

2.57 f [Si5O15]10–  Fünfer-Einfachkette (Mn,Ca)5 [Si5O15] Rhodonit 
2.57 g [Si6O18]12–  Sechser-Einfachschraubenkette Ca2Sn2 [Si6O18] Stokesit 
2.57 h [Si7O21]14–  Siebener-Einfachkette (Fe, Ca)7 [Si7O21] Pyroxferroit 
2.57 i [Si9O27]18–  Neuner-Einfachkette Fe9 [Si9O27] Ferrosilit III 

(Hochdruckform) 
2.57 k [Si12O36]24–  Zwölfer-Einfachkette 

(verkürzte Form) 
Pb12 [Si12O36] Alamosit 

2.57 l 
2.55 g 

[Si4O11]6–  Zweier-Doppelkette Mg7 [Si4O11]2 (OH)2 Antho-
phyllit 

2.57 m [Si6O17]10–  Dreier-Doppelkette Ca6 [Si6O17] (OH)2 Xonotlit 
1) Die (OH)-Ionen treten anstelle von O-Ionen in SiO4-Tetraeder ein. 
 
ein zweiwertiges Kation; z. B. ergibt sich mit m = 1 ein Pyroxen, mit m = 2 ein Amphibol usw. 
bis zu m = ∞, dem Talk. Unter der Bezeichnung „Biopyribole “ (zusammengesetzt aus Biotit, 
Pyroxen und Amphibol) werden Silikate zusammengefasst, die modulartig aus den genannten 
Strukturen aufgebaut sind. 
 
 

 Bild 2.58. Kristallstruktur von Sillimanit Al[AlSiO5]. 

Schichtsilikate 

Formal gelangt man zu den Schichtsilikaten, indem unbegrenzt viele Tetraederketten miteinan-
der zu einem schichtartigen Anionenverband verknüpft werden. Auch die Systematik folgt die-
sem Schema und klassifiziert die Schichtsilikate nach der Art der Ketten, aus denen sie sich 
(formal) zusammensetzen. So beziehen sich die Bezeichnungen Zweier-, Dreier-, Vierer- oder 
Sechserschicht auf die Periode der Aufeinanderfolge der [SiO4]-Tetraeder in den betreffenden 
Ketten. Die meisten Schichtsilikate enthalten Einfachschichten aus Zweierketten (Pyroxenket-
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ten), d. h., es sind Zweiereinfachschichten (Bild 2.55 h), und die strukturchemische Formel 
(nach F. LIEBAU) für diesen Anionenverband lautet 2 2 2

2 5{uB, 1 } [ Si O ] −
∞  mit {uB} für unver-

zweigt, {1} für Einfach- und 2{ }∞  für Schicht (in zwei Dimensionen unbegrenzt); durch den 
vorgestellten oberen Index 2Si wird die Art der Ketten (hier: Zweierketten) vermerkt. Die 
Konstruktion der Schichten aus Ketten ist nur formal; innerhalb einer Schicht sind die [SiO4]-
Tetraeder über je drei ihrer Ecken miteinander zu einem Netz verknüpft, dessen „Maschen“ aus 
Sechserringen bestehen. Je [SiO4]-Tetraeder bleibt eine Ecke frei (d. h. unverknüpft), und es ist 
wesentlich, nach welcher Seite der Schicht diese vierte, freie Tetraederecke gerichtet ist. So 
weisen beim Petalit Li[4]Al[4][2Si2O5] und beim Sanbornit Ba[12][2Si2O5] die freien Tetraeder-
ecken abwechselnd nach oben und nach unten. 
 

 
Bild 2.59. Aufbau von Schichtsilikaten. 
a) Tetraedrisch koordinierte SiO4-Schicht; b) oktaedrisch koordinierte Mg(OH)2-Schicht (jeweils Draufsicht); 
c) Zweischichtenstruktur der Zusammensetzung Mg3[(OH)4 | Si2O5]; d) Dreischichtenstruktur der Zusammensetzung 
Mg3[(OH)2 | Si4O10] (jeweils Seitenansicht); rechts daneben schematische Darstellung. 
 

Von größerer Bedeutung sind jedoch die Schichtsilikate, in denen die freien Tetraederecken 
alle zur selben Seite der Schicht weisen, wie bei den Glimmer- und Tonmineralen. Bei diesen 
Mineralen lagert sich an diese Seite eine Schicht oktaedrisch koordinierter Kationen (Mg2+ oder 
Al3+) an, wobei die Koordinationsoktaeder z. T. von den O-Ionen der „freien“ Tetraederecken und 
z. T. von zusätzlichen (OH)–-Ionen gebildet werden (Bild 2.59). Als Ergebnis entsteht gewisser-
maßen eine Zweischichtenstruktur mit der Formel [6] 2

3 2 5 4Mg  [ Si O ](OH)  (Chrysotil, Antigorit) 

bzw. [6] 2
2 2 5 4Al  [ Si O ](OH)  (Kaolinit). Im ersten Fall besetzt das Mg2+ alle oktaedrischen Lücken 

der Hydroxidschicht, und man spricht von einer trioktaedrischen Schicht. Im zweiten Fall besetzt 
das Al3+ wegen seiner größeren Ladung nur zwei Drittel dieser oktaedrischen Lücken, und man 
spricht von einer dioktaedrischen Schicht. Interessant ist, dass beim Chrysotil die Tetraeder-
schicht und die Hydroxidschicht nicht genau aufeinander passen, so dass die Schichten gekrümmt 
sind und sich zu Röhrchen aufrollen; infolgedessen kann auch der Chrysotil in Form von Asbest 
ausgebildet sein. Beim Antigorit hingegen wechselt in Abständen von acht bis zehn Tetraedern 
die Richtung der freien Tetraederecken, und es entstehen wellblechartige Schichten. 

Wie im Bild 2.59 d dargestellt, besteht des Weiteren die Möglichkeit, dass zwei Tetraeder-
schichten mit den freien Tetraederecken zueinander gekehrt sind und eine Hydroxidschicht sand-
wichartig zwischen sich einschließen. So entstehen die Strukturen des trioktaedrischen Talks 

[6] 2
3 2 5 2 2Mg  [ Si O ]  (OH)  und des dioktaedrischen Pyrophyllits [6] 2

2 2 5 2 2Al  [ Si O ]  (OH) . Die Schicht-
pakete sind valenzmäßig jeweils in sich abgesättigt, so dass die Bindung zwischen den Schichten 
nur durch schwache Restkräfte geschieht; deshalb sind diese Minerale sehr weich. 
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Bild 2.60. Strukturschemata gesteinsbildender Schichtsilikate. 
 

Wenn auch in die Tetraeder des Anionenverbandes Al-Ionen (anstelle von Si-Ionen) eintreten, 
dann erhalten die Schichtpakete insgesamt eine negative Ladung. Sie wird durch den Einbau von 
großen Kationen, wie K+, Na+, Ca2+, Ba2+, zwischen die Schichtpakete kompensiert, wodurch die 
Mineralgruppe der Glimmer entsteht (Bild 2.60). Die großen Ionen zwischen den Schichtpaketen 
haben eine [12]-Koordination. Beispiele sind der trioktaedrische Phlogopit 

[12] [6] 2
3 3 10 2K Mg [ (AlSi )O ] (OH) , der dioktaedrische Muskovit [12] [6] 2

2 3 10 2K Al [ (AlSi )O ] (OH)  und der 

dioktaedrische Margarit [12] [6] 2
2 5 2 2Ca Al [ (AlSi)O ]  (OH) ; in letzterem ist die Hälfte der Si-Ionen in 

den Tetraederschichten durch Al ersetzt. Die Schichtstruktur der Glimmer spiegelt sich in ihrer 
bis zu feinsten Blättchen fortsetzbaren Spaltbarkeit wider. Beim Aufeinanderstapeln der Schich-
ten sind verschiedene Varianten möglich, so dass bei den Glimmern die Erscheinung der Poly-
typie zu beobachten ist. 

Einige weitere Schichtsilikate seien noch kurz genannt: Die Struktur des Chlorits 
[6] 2
6 2 5 2 8Mg  [ Si O ] (OH)  ergibt sich aus einer abwechselnden Aufeinanderfolge einer „Talk-

schicht“ und einer Mg(OH)2-Schicht (Brucitschicht), die durch Restkräfte zusammengehalten 
werden; es ist mithin eine Vierschichtenstruktur. Sie ist nicht zu verwechseln mit einer Vierer-
schicht, also einer Tetraederschicht aus Ketten mit einer Periode von 4 Tetraedern, wie sie z. B. 
der Apophyllit [12] [8] 4

4 4 10 2 2K Ca [ Si O ]  (F,OH) · 8 H O  enthält. Sechserschichten findet man beim 

Manganpyrosmalit [6] 6
8 6 15 10Mn [ Si O ] (OH,Cl) . 

Bei allen bisher genannten Schichtsilikaten handelt es sich hinsichtlich der Tetraederschichten 
um Einfachschichten (Zweiereinfachschicht, Vierereinfachschicht usw.). Neuerdings sind auch 
Strukturen bekannt geworden, in der zwei solcher Schichten direkt über die bislang freien Tetra-
ederecken zu einer Doppelschicht verknüpft sind, so beim [10] 2 2

4 2Ba  {uB, 2 } [ (SiAl)O ]∞ , einer 
Phase des Hexacelsian. Solche Doppelschichten, in denen alle Ecken der [SiO4]-Tetraeder an der 
Verknüpfung teilnehmen, entsprechen stöchiometrisch den Gerüstsilikaten. – Hinsichtlich der 
Vielfalt weiterer Strukturtypen von Schichtsilikaten und ihrer detaillierten Systematik sei wieder 
auf die weiterführende Literatur (z. B. F. LIEBAU) verwiesen. 
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Gerüstsilikate 

In den Gerüstsilikaten sind die [SiO4]-Tetraeder zu dreidimensionalen Gerüsten verknüpft. Wie 
schon die Schichten, lassen sich auch die Gerüste formal aus Tetraederketten konstruieren. Dieses 
Schema wird für die Systematik der Gerüstsilikate benutzt. So bezieht sich die Bezeichnung 
Zweier-, Dreier-, Vierer- oder Sechsergerüst auf die Periode der Tetraederanordnung in den das 
Gerüst (formal) zusammensetzenden Ketten. 

In fast allen Gerüstsilikaten sind sämtliche [SiO4]-Tetraeder über alle vier Ecken miteinander 
verknüpft, und es sind nur wenige Beispiele bekannt, bei denen das nicht der Fall ist: So ist beim 
Ussingit 3 4

2 3 9HNa  {uB, } [ (AlSi )O ]∞  die Hälfte der Tetraeder nur über drei Ecken mit dem Ge-
rüst verknüpft; es symbolisieren {uB} unverzweigte Ketten, 3{ }∞  einen (in drei Dimensionen un-
begrenzt ausgedehnten) gerüstartigen Anionenverband und der vorgestellte obere Index 4 die 
Periode der Ketten („Vierergerüst“). Wenn sämtliche [SiO4]-Tetraeder über alle vier Ecken mitei-
nander verknüpft sind, resultiert ein Si : O-Verhältnis von 1 : 2, d. h., das Tetraedergerüst ist va-
lenzmäßig bereits in sich abgesättigt: Es handelt sich um die Modifikationen des SiO2 (Silicium-
dioxid), von denen hier nur auf die wichtigsten eingegangen sei. 
 

 
Bild 2.61. Kristallstruktur von SiO2-Modifikationen. 
a) Hoch-Tridymit, hexagonal; Projektion auf (0001), etwas geneigt; b) Hoch-Cristobalit, kubisch; Projektion auf 
(111). 
 

Beim Tridymit und beim Cristobalit bestehen die Tetraedergerüste aus Zweierketten (Pyroxen-
ketten), so dass ihre strukturchemische Formel 3 2

2 4{uB, } [ Si O ]∞  zu schreiben ist. In der hexago-
nalen Hochtemperaturform des Tridymit (Hoch-Tridymit) verlaufen diese Zweierketten parallel 
zur (001)-Ebene (Bild 2.61 a), und die Tetraeder benachbarter Ketten sind so miteinander ver-
knüpft, dass sich – wie auch schon bei den Amphibolen, Talk und Glimmern – Sechserringe bil-
den (die im Bild 2.61 scheinbar frei bleibenden Tetraederecken sind mit weiteren Ketten zum 
dreidimensionalen Gerüst verknüpft). – In der kubischen Hochtemperaturform des Cristobalits 
(Hoch-Cristobalit) verlaufen die Zweierketten, die hier etwas gewinkelt sind, parallel zur (111)-
Ebene (Bild 2.61 b). 

Die Struktur des Quarzes lässt sich aus Dreierketten konstruieren, d. h., es handelt sich um ein 
Dreiergerüst 3 3

3 6{uB, } [ Si O ]∞ . Die Hochtemperaturmodifikation des Quarzes (Hoch-Quarz) ist 
hexagonal (Kristallklasse 622) und enthält eine 62-Schraubenachse (Bild 2.62 a). Die Quarzstruk-
tur ist enantiomorph: die zu Bild 2.62 a korrelate Struktur enthält 64-Schraubenachsen. 

Die Tieftemperaturformen der drei genannten SiO2-Modifikationen gehen aus den entsprechen-
den Hochtemperaturformen durch eine gewisse gegenseitige Verkippung der Tetraeder hervor. Da-
durch werden die in den Hochtemperaturformen geraden Verbindungslinien Si–O–Si gewinkelt, und 
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die Symmetrie der Strukturen vermindert sich. So ist der Tief-Quarz nur trigonal (Kristallklasse 32) 
und enthält 31- bzw. 32-Schraubenachsen (Bild 2.62 b). Die Umwandlung von den Hoch- in die Tief-
temperaturformen (und umgekehrt) beruht auf nur geringfügigen Verschiebungen der Atompositio-
nen; es handelt sich um displazive Umwandlungen. Solche Umwandlungen erfolgen schnell und 
reversibel bei einer bestimmten Temperatur, so beim Quarz bei 573°C. Hingegen müssen bei einer 
Umwandlung von Tridymit in Cristobalit oder in Quarz oder von Cristobalit in Quarz und umge-
kehrt die Strukturen völlig umgebaut werden; es handelt sich um rekonstruktive Umwandlungen. 
Solche Umwandlungen müssen eine beträchtliche Energieschwelle überwinden, sie verlaufen nur 
langsam oder sind gänzlich gehemmt. 
 

� �

� �
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Höhe über Projektionsebene: 0, 1
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Bild 2.62. Kristallstruktur von Linksquarz. 
a) Hoch-Quarz, hexagonal; b) (Tief-)Quarz, trigonal; 
Positionen der Si-Ionen und der drei- bzw. sechszähligen 
Schraubenachsen in Projektion auf (0001); (vgl. auch 
Bild 1.90 und den zur Kristallklasse 32 dazugehörigen 
Text!). 

 
Die Struktur des Quarzes besteht aus Dreierketten von SiO4-Tetraedern, die im Rechtsquarz zu 

rechtshändigen Wendeln verknüpft sind, und der Tief-Rechtsquarz gehört zur linken Raumgruppe 
P3221, welche linke (!) Schraubenachsen 32 enthält (vgl. Bild 1.124). Tief-Linksquarz gehört zur 
rechten Raumgruppe P3121 mit rechten Schraubenachsen 31, aber linkshändigen Tetraederwendeln 
(Bild 2.62). Die Umwandlung zwischen der trigonalen Tiefform und der hexagonalen Hochform be-
ruht auf nur geringfügigen Verschiebungen der Atompositionen; es handelt sich um eine sog. displa-
zive Umwandlung. Im Falle des Linksquarzes entstehen dabei aus einem Teil der 31-Schraubenachsen 
solche vom Typ 64 Außerdem ist die rechte (!) Raumgruppe P3121 des Tief-Linksquarzes eine Unter-
gruppe der linken (!) Raumgruppe P6422 (!) des Hoch-Linksquarzes (HEANY et al. [2.5]).  

Von den weiteren Modifikationen des SiO2 sei noch der Coesit genannt, der wie der Quarz aus 
Dreiergerüsten besteht. Er entsteht aus letzterem durch Einwirkung von sehr hohen Drücken und 
wurden z. B. in der Umgebung der Einschlagkrater großer Meteoriten gefunden. Bereits erwähnt 
wurden das faserige SiO2 strukturchemisch 1 2 [4]

2 4{uB, 1 } [ Si O ]∞  mit über die Kanten verknüpften 
Tetraedern (SiS2-Strukturtyp), und der Stichovit Si[6]O2 (Rutilstrukturtyp), der jedoch zu den (iso-
desmischen) Koordinationsstrukturen zu rechnen ist. 

Wenn in die Tetraedergerüste der Gerüstsilikate Al3+ anstelle von Si4+ eintritt, eröffnet sich la-
dungsmäßig die Möglichkeit für den Einbau weiterer Kationen in die relativ großen Hohlräume 
dieser Gerüste. So lässt sich die Struktur des Nephelin [10] [10] 2

3 4 4K Na  [ (AlSi)O ]  aus der Struktur 
des Hoch-Tridymits ableiten und die Struktur des Carnegieits Na[10][2(AlSi)O4] aus der des Hoch-
Cristobalits. 

Zu den häufigsten Gerüstsilikaten zählt die Mineralgruppe der Feldspäte; sie sind zu rund zwei 
Dritteln am Aufbau der Erdkruste beteiligt. Die Anionengerüste der Feldspäte lassen sich aus 
schleifenförmig verzweigten Dreierketten konstruieren, und so lautet die strukturchemische For-
mel des monoklinen Orthoklas (Kalifeldspat) K[10]{1B, 3∞} [3(AlSi3)O8]. Homöotyp sind die tri-
klinen Plagioklase (Kalknatronfeldspäte), eine Mischkristallreihe zwischen Na[AlSi3O8] (Albit) 
und Ca[Al2Si2O8] (Anorthit). Man beachte, dass der Einbau des zweiwertigen Ca2+ anstelle des 
einwertigen Na+ mit dem Einbau von weiteren Al3+ anstelle von Si4+ gekoppelt ist; die allgemeine 
chemische Formel der Plagioklase lautet entsprechend Na1–xCax[Al1+xSi3–xO8]. 
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Die Verteilung der Al- und Si-Ionen in den Tetraedergerüsten der Feldspäte ist bei hohen 
Temperaturen ungeordnet statistisch, bei tiefen Temperaturen jedoch geordnet, wodurch sich die 
Symmetrie der Struktur vermindert. So kennt man z. B. beim Kalifeldspat eine monokline Hoch-
temperaturmodifikation (Sanidin) mit statistischer Verteilung und eine trikline Tieftemperaturmo-
difikation (Mikroklin) mit geordneter Verteilung. Bei den Plagioklasen mittlerer Zusammenset-
zung gibt es außerdem noch die Möglichkeit einer Ordnung zwischen den Na- und Ca-Ionen und 
der Ausbildung von Überstrukturen (vgl. S. 136). Die Feldspäte sind ein weiteres Beispiel für 
Ordnungs-Unordnungs-Umwandlungen. Solche Umwandlungen verlaufen langsam und kontinu-
ierlich über innerkristalline Platzwechselvorgänge und Diffusion. Durch schnelles Abkühlen las-
sen sich die Hochtemperaturzustände einfrieren und metastabil erhalten. 

Eine andere Gruppe der Alumo-Gerüstsilikate sind die Ultramarine, die zusätzliche weitere 
Anionen bzw. Anionenkomplexe, wie Cl–, [SO4]2–, [CO3]2–, S2– enthalten. Das Gerüst der Ultra-
marine (vgl. Bild 2.55 i) ist sehr „locker“ und enthält größere Hohlräume, wie aus der schemati-
sierten Darstellung von Bild 2.63 besonders deutlich wird: Die (Si,Al)-Ionen des Gerüstes beset-
zen die Ecken eines Kubooktaeders, und die Symmetrie der Struktur ist kubisch. Eine typische 
Formel für Ultramarine ist Na8[Al6Si6O24]X2 mit X für die fremden Anionen. 
 

 
Bild 2.63. Strukturschema des Ultramaringerüstes. 
Verbindungslinien zwischen den (Si, Al)-Ionen. 

 
Zu den Gerüstsilikaten gehören des Weiteren die Zeolithe. Nach ihrer Struktur, die gewisse 

Analogien zu den Ultramarinen aufweist, unterscheidet man drei Typen: 

1. Würfelzeolithe, wie Analcim Na[AlSi2O6] · H2O, Chabasit Ca[Al2Si4O12] · 6H2O und Faujasit 
Na5Ca3Mg2[Al15Si33O96] · 58H2O mit kubischer oder pseudokubischer Symmetrie, 

2. Blätterzeolithe, wie Heulandit (Na,K)Ca4[Al9Si27O72] · 24H2O, und 
3. Faserzeolithe, wie Natrolith Na2[Al2Si3O10] · 2H2O, und Thomsonit NaCa2[Al5Si5O20] · 6H2O. 

Zeolithe werden in großem Umfang technisch produziert, so der synthetische sog. Zeolith A mit 
der Formel Na12[Al12Si12O48] · 27H2O. Die Gerüstverknüpfung führt bei den Zeolithen zu überge-
ordneten Bauverbänden mit größeren Hohlräumen in Form von „Käfigen“ und Kanälen. Die Zeo-
lithe werden als „Molekülsiebe“ zur Trennung von Molekülgemischen benutzt, wobei die kleine-
ren Moleküle die Kanäle in den Zeolithen passieren können und die größeren zurückgehalten 
werden. Da die Kanäle in den verschiedenen Zeolithen unterschiedlich groß sind, hat man Mole-
külsiebe mit sehr spezifischen Trenneigenschaften zur Verfügung. Die Zeolithe vermögen außer-
dem Wassermoleküle reversibel aufzunehmen und wirken als Ionenaustauscher, was umfangrei-
che technische Anwendungen gefunden hat, so als Permutite für die Wasserenthärtung. 

Eine zusammenfassende Übersicht der Silikate macht deutlich, dass die Vielfalt ihrer Struktu-
ren durch die zahlreichen verschiedenen Verknüpfungsmöglichkeiten der [SiO4]-Tetraeder be-
dingt ist. Deren Verknüpfung zu Bauverbänden – Grundlage für die Systematik der Silikatstruktu-
ren – ist jedoch nur die eine Seite der Kristallchemie der Silikate. Die zweite Seite ist der 
Zusammenbau der Anionenverbände mit den übrigen Kationen, für welche passende Koordina-
tionspolyeder entstehen müssen. Anders ausgedrückt: Man hat die Anordnung und Verknüpfung 
der Koordinationspolyeder der übrigen Kationen sowohl mit den Tetraederverbänden als auch 
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untereinander zu diskutieren, worauf hier nur kurz hingewiesen werden kann. So ist für die Struk-
turen der gesteinsbildenden Silikatminerale wesentlich, dass die Kantenlängen der [SiO4]-
Tetraeder mit den Kantenlängen der [MgO6]- und der [AlO6]-Koordinationsoktaeder gut überein-
stimmen. Diese Baueinheiten lassen sich zwanglos zusammenfügen (vgl. z. B. Bilder 2.55 und 
2.57), und es ergeben sich relativ einfache und dichte Strukturen, in denen die O-Ionen dichte 
Kugelpackungen bilden. 

Sind größere Kationen, wie Na, K, Ca, Ba, La, Ce etc., am Aufbau einer Silikatstruktur betei-
ligt, so sind deren Koordinationspolyeder nicht mehr mit einzelnen [SiO4]-Tetraedern kommensu-
rabel. Es entstehen dann kompliziertere, weniger dichte Strukturen, für die eine Verknüpfung der 
größeren Koordinationspolyeder mit [Si2O7]-Doppeltetraedern typisch ist. Beispielsweise werden 
in dem Gruppensilikat Cuspidin [6]

4 2 7 2Ca [Si O ] (OH,F)  die [CaO6]-Koordinationsoktaeder von den 
[Si2O7]-Gruppen gebildet. Bei den Kettensilikaten beobachtet man anstelle der sonst vorherr-
schenden Zweierketten (Pyroxene, Amphibole) beim Eintritt größerer Ionen das Auftreten von 
Ketten mit längerer Periode, beispielsweise von Dreierketten beim β-Wollastonit und beim Xo-
notlit (vgl. Tab. 2.13). 

Schließlich sei noch einmal darauf hingewiesen, dass sich viele Grundzüge der Kristallchemie 
der Silikate auch bei den Germanaten und den Phosphaten wieder finden. 

2.6. Molekülstrukturen 

Molekülstrukturen entstehen, wenn Moleküle als selbständige Baugruppen zu einem Kristall zu-
sammentreten. Die Bindungskräfte innerhalb der Moleküle sind vorwiegend kovalent und viel 
stärker als die kristallchemischen Bindungskräfte zwischen den Molekülen. Bei den letzteren 
handelt es sich meist um relativ schwache VAN-DER-WAALS-Kräfte, obwohl in einzelnen Fällen 
auch elektrovalente oder metallische Bindungsanteile vorkommen können. Den weitaus größten 
Anteil der Molekülstrukturen bilden naturgemäß die Kristalle der organischen Verbindungen. 

Da die VAN-DER-WAALS-Kräfte wenig spezifisch sind, stehen in der Kristallchemie der Mole-
külkristalle Fragen der Packung der Moleküle im Vordergrund, für deren Behandlung sich die 
Kalottenmodelle der Moleküle bewährt haben. Dabei sind für die Kalottenmodelle die entspre-
chenden VAN-DER-WAALSschen Wirkungsradien (Molekülradien, s. Abschn. 2.4.) zu berücksich-
tigen. Eine Einteilung der Molekülstrukturen lässt sich nach der Gestalt der Moleküle vornehmen. 
Die Strukturen von Molekülkristallen aus einfachen, annähernd isometrischen Molekülen, wie H2, 
O2, Cl2, HCl, CO2, CH4, C(CH4)4 u. a. m., lassen sich aus den Bauprinzipien der dichten Kugelpa-
ckungen ableiten. Ein instruktives Beispiel für die Packung in Molekülkristallen bietet der rhom-
bische α-Schwefel (Bild 2.64). Er besteht aus S8-Molekülen in Form gewinkelter Ringe. Diese 
Ringe sind geldrollenartig übereinander gestapelt, und zwar abwechselnd in den Richtungen [110] 
und [110 ]. Eine Elementarzelle enthält 16 S8-Ringe. 

Eine sehr interessante Gruppe von isometrischen Molekülen sind die erst in neuerer Zeit ent-
deckten Fullerene, als Kristalle auch oft als Fullerite bezeichnet. Sie bestehen jeweils aus einer 
größeren Anzahl von Kohlenstoff-Atomen, wie das häufigste (eigentliche) Fulleren C60. In seinen 
kugelförmigen Molekülen (Durchmesser 0,71 mm) besetzen die C-Atome die 60 Ecken eines 
gleichseitigen Polyeders aus 20 Hexagonen und 12 Pentagonen, wie es der bekannten Form eines 
Fußballs (mit 90 gleich langen Kanten) entspricht. Jedes C-Atom ist trigonal mit 3 Nachbarn im 
Abstand von 0,144 nm verknüpft, was einer sp2-Hybridbindung (wie im Graphit mit 0,142 nm) 
nahe kommt. Die Symmetrie des Moleküls ist die eines regulären Ikosaeders, also gleichzeitig 
auch kubisch. Als Kristall bilden die C60-Moleküle eine kubisch dichteste Kugelpackung mit 
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einem kubisch flächenzentrieren Gitter (Gitterkonstante a = 1,417 nm, Abstand der Molekülzen-
tren 1,002 nm). Die Dichte ist mit 1,72 g/cm3 relativ gering (Diamant 3,52 g/cm3, Graphit 2,26 
g/cm3), was auf die relativ schwachen Bindungen zwischen den Molekülen hinweist. – Das 
kleinste bekannte Fullerenmolekül C20 wird durch ein reguläres Dodekaeder (aus 12 Pentagonen) 
dargestellt. Die Moleküle der höheren Fullerene C70, C76, C78, etc. bis C240 und C330 sind nicht 
mehr kugelförmig, kristallisieren aber auch als dichte Packungen. Die Moleküle und ihre Eigen-
schaften können durch die Einlagerung anderer Atome und die Anlagerung von organischen 
Gruppen noch vielfältig modifiziert werden. 
 

 
Bild 2.64. Kristallstruktur vom rhombischen α-Schwefel. 
 

 
Bild 2.65. Kristallstruktur von n-Paraffin C29H60. 
a) Aufbau einer Paraffinkette; b) Projektion einer Elementarzelle in Kettenrichtung; c) Anordnung der Paraffinketten. 
 

Eine große Gruppe von Molekülstrukturen besteht aus lang gestreckten Molekülen, wie lang-
kettigen Kohlenwasserstoffen, Alkoholen, Ketonen, Estern etc. Bild 2.65 zeigt die Struktur von 
Kristallen eines n-Paraffins, also eines langkettigen aliphatischen Kohlenwasserstoffs, CnH2n+2 
(mit n > 20). Ein einzelnes Molekül besteht aus einer geraden Zickzackkette von C-Atomen mit 
dem typischen Tetraederwinkel von 109,5° und einem C-C-Abstand von 0,154 nm wie beim 
Diamanten. Diese Ketten lagern sich parallel und möglichst dicht zusammen, wobei nach jeder 
Kettenlänge die azimutalen Orientierungen wechseln. 

Molekülstrukturen mit flach gebauten Molekülen bilden viele aromatische Kohlenstoffverbin-
dungen, wie Naphthalen, Anthracen, Phenole, Chinone u. a. m. So bestehen die Moleküle des 
Anthracens C14H10 (Bild 2.66) aus drei ebenen, aromatischen Sechserringen mit einem 
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C-C-Abstand von 0,142 nm wie beim Graphit. Diese Moleküle sind in der monoklinen Elemen-
tarzelle so angeordnet, dass ihre Längsachsen parallel zur c-Achse verlaufen und die Molekül-
ebenen in zwei verschiedenen Orientierungen paarweise parallel liegen. 
 

Bild 2.66. Kristallstruktur von Anthracen 
C14H10. 
a) Anthracen-Molekül; b) Anordnung der Moleküle. 

 
Eine kristallchemisch interessante Gruppe von Molekülstrukturen und kristallinen Hydraten 

sind die Clathrate, auch Käfigstrukturen genannt. Die Moleküle der betreffenden Verbindungen, 
wie Harnstoff, Chinole, Hydrochinon u. a., bilden ein Gerüst mit Hohlräumen (in gewisser Ana-
logie zu den Zeolithen). In diese Hohlräume können je nach ihrer Größe andere, kleinere Mole-
küle eingeschlossen werden. So vermögen Chinol, Hydrochinon, p-Fluorphenol u. a. bei der Kris-
tallisation aus Wasser oder anderen Lösungsmitteln Moleküle von H2S, SO2, HCl, HBr, HCN, 
CO2, C2H2, aber auch Edelgase Ar, Kr, Xe, fest einzuschließen, was eine Reihe interessanter An-
wendungen, so zur Fixierung radioaktiver Spaltprodukte, eröffnet. 

Bei der Untersuchung der Strukturen aus großen, kompliziert gebauten Molekülen steht die Auf-
klärung der Konstitution und Gestalt dieser Moleküle selbst im Vordergrund. Die Erforschung der 
Strukturen sehr großer und komplexer Moleküle ist ein besonderer Zweig der Strukturforschung mit 
eminenter Bedeutung für die Biochemie und die Pharmazie. Als Beispiele für die ersten derartigen 
komplizierten und langwierigen Strukturbestimmungen seien Insulin und Pepsin genannt. Beim 
rhomboedrischen Insulin enthält die notwendigerweise große Elementarzelle (a = 4,44 nm; 
α = 114°48′) ein Molekül mit der relativen Molekülmasse („Molekulargewicht“) von rd. 39700. 
Beim hexagonalen Pepsin ist die Elementarzelle noch größer (a = 6,7 nm; c = 15,4 nm) und enthält 
zwölf Moleküle mit einer relativen Molekülmasse von rd. 40000. 

Mit Hilfe des Elektronenmikroskops ist nachgewiesen worden, dass sogar Viren kristallähnli-
che Ordnungszustände einnehmen können, indem sie sich zu dichten Kugelpackungen zusam-
menlagern. Die Kristallbildung erweist sich hier als ein allgemeines Ordnungsprinzip der Materie, 
wie es sich auch experimentell durch die bekannten Seifenblasenmodelle oder durch Präparate 
von Latexkügelchen simulieren lässt. 

 
 

Bild 2.67. Strukturschema von hochpolymeren 
Stoffen mit Fransenmizellen. 
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Kristalline Ordnungszustände spielen auch bei hochpolymeren Verbindungen bzw. Kunststof-

fen eine gewisse Rolle. Während viele hochpolymere Stoffe (wie Polystyrol, Polyvinylchlorid 
u. a.) amorph sind, bildet eine beträchtliche Anzahl, wie Polyethylen, Polypropylen, Polycapro-
lactam, Terylen u. a., auch kristalline Strukturen. Die langkettigen Moleküle (relative Molekül-
massen von 102...107 und größer) ordnen sich parallel zueinander in möglichst dichter Packung 
und durchziehen in Längsrichtung entsprechend ihrer innermolekularen Periodizität viele Elemen-
tarzellen. Es ist typisch, dass in der Struktur auch ungeordnete Anteile verbleiben und je nach den 
Bildungsbedingungen nur ein gewisser Kristallinitätsgrad erreicht wird. So entstehen beim Erstar-
ren der Schmelzen von Hochpolymeren Kristallite mit Abmessungen der Größenordnung von 
10 nm, die in amorphes Material eingebettet sind. Da die Polymerenketten Längen bis zu 1 µm 
aufweisen können, ragen sie über die Kristallite hinaus und können am Aufbau mehrerer Kristal-
lite teilnehmen oder nach Umfaltung wiederholt durch denselben Kristalliten hin- und herlaufen. 
Es ergibt sich so das Strukturschema der Fransenmizellen (Bild 2.67). Der erreichbare Ordnungs-
zustand bzw. Kristallinitätsgrad wird weitgehend durch sterische Gegebenheiten (Beweglichkeit 
innerhalb der Molekülketten, Vorhandensein von Seitenketten usw.) bestimmt und beeinflusst 
nachhaltig die Eigenschaften der hochpolymeren Stoffe.  
 


