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Zur Entwicklung des Atombegriffs - Atommodelle 

Der vorliegende Fachaufsatz gibt zunächst einen Überblick über die Entwicklung der 

Atomvorstellungen bis hin zum Schalenmodell der Elektronenhülle. Die Darstellungen 

benutzen aus Gründen der Anschaulichkeit und Verständlichkeit noch klassische 

Modellvorstellungen. Auf die Unzulänglichkeit dieser Vorstellungen wird an den 

entsprechenden Stellen hingewiesen. In einem Ausblick werden dann die Grundzüge des 

quantenmechanischen Atommodells anhand des linearen Potentialtopfes beschrieben. 

Dem Leser sollen diese Ausführungen das Verständnis für die historische Entwicklung der 

Modellvorstellungen geben. Neben der Abiturvorbereitung enthält die Darstellung 

wesentliche Aspekte einer physikalischen Allgemeinbildung in dieser Thematik. 

Der Aufsatz hat folgende Gliederung: 

1. Historische Entwicklung des Atombegriffs 

2. Modellentwicklung der Atomhülle - Serienformel des Wasserstoff-Atoms 

3. Ausblick auf das quantenmechanische Atommodell - der lineare Potentialtopf 

 

1. Historische Entwicklung des Atombegriffs 

Einleitung 

Die Entwicklung der Atom- und Kernphysik hat die Welt grundlegend verändert und wird sie 

weiterhin verändern. Ihre Ergebnisse haben die Lebensumstände der Menschheit in vielen 

Bereichen (Medizin, archäologische Altersbestimmung, ... ) entscheidend verändert und 

verbessert. Gleichzeitig resultieren aus den Ergebnissen dieser wissenschaftlichen Theorie 

militärtechnische Anwendungen, welche die Existenz jeglichen Lebens gefährden. Die 

friedliche Nutzung der Energie der Atome ist ebenfalls nicht risikolos (Tschernobyl, 

Fukoshima, Endlagerproblematik). 

Was sind Atome?  

Atome sind die kleinsten (elektrisch neutralen) Grundbestandteile der chemischen Elemente. 

Aus ihnen setzt sich die gesamte stoffliche Materie in all ihren Erscheinungsformen 

zusammen. Die Atome bestimmen die chemischen und physikalischen Eigenschaften der 

Stoffe. 
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Wie gelangte man zum Atombegriff? 

Der Atombegriff wird um 500 v.u.Z. in der Antike durch LEUKIPP und seinem Schüler 

DEMOKRIT begründet. Den Zugang zu diesem Begriff fanden sie aus rein philosophischen 

Überlegungen, nicht aus experimentellen Befunden. 

 

Ausgehend vom philosophischen Materialismus formulierten sie, dass "Nichts besteht als der 

leere Raum und die Atome". Auf diesen unzerlegbaren Teilchen beruhe das Sein und Werden 

aller Dinge. Alle Atome (grch. atomos ... das Unteilbare) bestünden aus der selben 

Ursubstanz. Die Verschiedenheit der Stoffe wird insbesondere durch die Form dieser Atome 

und ihre gegenseitige Lage bestimmt. Sie trafen dabei den anschaulichen Vergleich zu den 

Buchstaben des Alphabets, deren Anordnung über "Tragödie oder Komödie" bestimmt. Es ist 

bemerkenswert, wie nahe diese rein philosophischen und zur damaligen Zeit nicht 

experimentell nachweisbaren Überlegungen der Wirklichkeit kommen. 

In der Folgezeit, insbesondere im Mittelalter, wurden diese Gedanken nicht weiterentwickelt, 

sie wurden sogar als grundlegend falsch angesehen. Bestrebungen, das wissenschaftliche 

Weltbild weiterzuentwickeln, wurden durch die Inquisition verfolgt. 

 

Mit der Entwicklung der Chemie bedingt durch die industrielle Revolution und der 

Entdeckung der Elemente erlangt der Atombegriff wieder eine zunehmende Bedeutung. Der 

englische Chemiker DALTON stellte 1808 die Gesetze der Massenerhaltung und der 

einfachen und multiplen Proportionen auf. In ihnen kommt der atomare Charakter der 

Materie in der Form zum Ausdruck, dass alle Atome eines Elementes die gleiche Masse 

haben. Bei der Verbindung solcher Elemente bilden sich Moleküle, die alle von gleicher 

Gestalt sind. Die Massenverhältnisse der miteinander reagierenden Stoffe sind dann stets 

ganzzahlige Vielfache von bestimmten Grundmengen. 

AVOGADRO (ital. Physiker 1776-1856) untersuchte das Verhalten von Gasen bei gleichem 

Druck und gleicher Temperatur hinsichtlich der Teilchendichte und formulierte das nach ihm 

benannte Gesetz. Bei gleichem Druck und gleicher Temperatur ist in allen (idealen) Gasen die 

Teilchendichte konstant, d.h. in unterschiedlichen Gasen befinden sich bei gleichen 

Systembedingungen (Druck, Volumen und Temperatur) die gleiche Anzahl von Teilchen. Mit 

diesem Gesetz lassen sich dann die relativen Atommassen (molaren Massen) bestimmen. 

 

Am Ende des 19. Jahrhunderts führten weitere physikalische Entdeckungen (z. B. der 

elektrischen Ladung und der radioaktiven Strahlung) zur endgültigen Bestätigung der 
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Atomtheorie. EINSTEIN beschrieb in einem seiner drei berühmten Aufsätze von 1905 eine 

experimentelle Methode zum Nachweis der Atome. 

In dieser Epoche gab es aber auch noch erhebliche Zweifel an der Richtigkeit der 

Atomtheorie. Bedeutende Naturforscher, wie der Chemiker OSTWALD und der Physiker 

MACH (Schallgeschwindigkeit), zweifelten lange an der Existenz der Atome. 

In dieser Zeit wurden die ersten Modelle vom Aufbau des Atoms entwickelt. Diese wurden 

im Verlaufe des 20. Jahrhunderts auf Grundlage immer neuerer Erkenntnisse stetig 

überarbeitet und vervollkommnet. Der Entwicklungsprozess ist bis zum heutigen Tage noch 

nicht abgeschlossen und wird wohl letztendlich niemals abgeschlossen werden, da sich aus 

jeder Weiterentwicklung stets neue und tiefgründigere Probleme ergeben. 

Im 20. Jahrhundert ist die Physik und ihre Denkweise revolutioniert worden. Die Entwicklung 

der Atomvorstellung ist eine der Grundlagen für diese Revolution. 

 

Die klassischen Theorien der Physik mit ihren Teilgebieten Mechanik, Thermodynamik, 

Optik und Elektrodynamik waren am Ende des 19. Jahrhunderts im Wesentlichen 

abgeschlossen. Die entstehenden Atomtheorien waren ein Beitrag zur Mikrophysik, einem 

Teilgebiet der modernen Physik (neben der Relativitätstheorie). Die Mikrophysik umfasst im 

wesentlichen drei Teilgebiete, die sich historisch in der angegebenen Reihenfolge 

herausbildeten. 

1. Atomphysik (Aufbau der Atomhülle und Wechselwirkungen) 

2. Kernphysik (Aufbau und Wechselwirkungen im Atomkern) 

3. Elementarteilchenphysik (Aufbau, Entstehung, Umwandlung von Elementarteilchen) 

 

2. Modellentwicklung der Atomhülle 

2.1 Masse und Größe von Atomen  
 

Beispiel: Radius des Kupferatoms 

Aus der kinetischen Gastheorie ist bekannt, dass der Zahlenwert der molaren Masse eines 

Stoffes der relativen Atom-/Molekülmasse der Teilchen dieses Stoffes bezogen auf den 

Zahlenwert 12 des Kohlenstoffisotops 
12

C entspricht. Hieraus lässt sich die absolute Masse 

eines Atoms (Moleküls) bestimmen. 
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Es gilt:  
  

€ 

M =
m
n

, m = N⋅µ und N = n⋅NA, NA ... AVOGADROKONSTANTE 

Hieraus folgt: 
  

€ 

µ =
M
NA

, 
  

€ 

µCu =
63,65kg ⋅ kmol−1

6,022 ⋅1026 kmol−1 =1,06 ⋅10−25 kg  

 

Zur Bestimmung der ungefähren Größe eines Atoms muss man diesen Begriff erst einmal 

näher erläutern. 

Viele experimentelle Untersuchungen zeigen, dass die Gestalt der Atome nicht als Kugel 

angesehen werden kann. Es können sogar erhebliche Abweichungen nachgewiesen werden. 

Quantenmechanisch betrachtet ist es wegen der HEISENBERGschen Unschärferelation sogar 

unmöglich eine exakte räumliche Begrenzung des Atoms anzugeben. Man spricht deshalb von 

einem sogenannten effektiven Atomradius, der angibt, in welchen Entfernungen 

Wechselwirkungen zwischen Atomen und anderen Partikeln (z.B. Ionen) nachweisbar sind. 

Die so ermittelten Werte stellen eine grobe Abschätzung der Atomgröße dar. 

 

Beispiel: Kristallgitter bei Kupferatomen 

Voraussetzungen dieses Modells: 

• Atome durchdringen einander nicht. 

• Die Atome sind würfelförmig angeordnet, benachbarte Atome berühren sich in einem 

Punkt (keine Lücken). 

• Die Atome sind annähernd kugelförmig. 

Setzt man die Dichte des gesamten Stoffes gleich der Dichte des einzelnen Atoms ergibt sich 

aus 
  

€ 

ρ =
m
V

=
µ
VA

 und 
  

€ 

µ =
M
N

 für die "Raumbeanspruchung" eines Atoms 

  

€ 

VA =
M

ρ⋅NA

. 

Das Volumen des Atoms kann in etwa der gerade bestimmten Raumbeanspruchung des 

Atoms gleichgesetzt werden. Dann entspricht der Atomdurchmesser der Kantenlänge des 

umschließenden Würfels. 

Somit ergibt sich die angegebene Gleichung für den Atomradius. 

 

Für ein Kupferatom ergibt sich mit ρCu= 8900 kg m
-3

 rA  = 1,14 10
-10

 m. 
€ 

rA =
1
2⋅

M
ρ⋅ NA

3
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2.2 THOMPSONsches Atommodell 
 

Insbesondere aus den Ergebnissen der kinetischen Gastheorie ist die Annahme begründet, 

dass Atome als kompakte Kügelchen angesehen werden können. Durch die Entdeckung des 

Elektrons (LENARD, 1898), die bei der Ladungstrennung aus den Atomen eines Stoffes 

freigesetzt werden, wurde von J.J.THOMSON das erste Atommodell aufgestellt, welches 

neben Masse und Volumen auch Aussagen über den inneren Aufbau des Atoms beinhaltete. 

Bestätigung fand das THOMPSONsche Atommodell durch das Verhalten von Gasen. Atome 

können hier als harte elastische Kügelchen (ideales Gas) angesehen werden. 

Das THOMPSONsche Modell 

• Das Atom ist eine kompakte Kugel, in der die positive Ladung homogen verteilt ist. 

Im Inneren dieser Kugel befinden sich die eingesetzten Elektronen (Rosinenmodell). 

• Atome sind im Grundzustand elektrisch neutral, können aber durch äußere 

Einwirkungen in freie Elektronen mit negativer Ladung und positive Ionen 

(Trägeratom) zerlegt werden. Nach der Aufnahme von Elektronen durch das 

Trägeratom stellt sich der neutrale Zustand wieder ein. 

 

2.3 RUTHERFORDsches Atommodell 
 

Streuversuche von LENARD und RUTHERFORD 

Erstmals stellte H.HERTZ 1891 fest, dass Elektronenstrahlen dünne Metallfolien 

durchdringen können. Diese Erscheinung deutete darauf hin, dass die Atome nicht 

undurchdringbar sind. Sein Schüler LENARD (1862-1947) führte zu diesem Phänomen 1903 

genauere Untersuchungen durch. 

LENARDscher Streuversuch: Beschuss von Metallfolien mit Elektronen 

Untersuchungsgegenstand: Absorption der Elektronen in Abhängigkeit von ihrer 

Geschwindigkeit, der Foliendicke und des Folienmaterials 

Befunde: 

• Für langsame Elektronen erweist sich das Durchdringen der Folie (d = 10
-5

 m) als 

unmöglich. 

• Bei hohen Geschwindigkeiten der Elektronen durchdringen diese die Folie fast 

ungehindert. 

• Bei zunehmender Geschwindigkeit nimmt der wirksame Radius des Atoms, der von 

den Elektronen nicht mehr durchdrungen werden kann bis auf 10
-15

 m ab. 
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Deutung und Folgerungen: 

Unter Annahme eines Atomradius von 10
-10

m dürfte es den Elektronen unmöglich sein, die 

10000 Atomschichten der Folie zu passieren, wenn diese homogene Kügelchen darstellen 

würden. Dies bedeutet, dass die Masseverteilung im Atom nicht homogen ist. 

Da bei zunehmender Geschwindigkeit der Elektronen der wirksame Radius des Atoms bis auf 

10
-15

m abnimmt, ist anzunehmen, dass sich in diesem Bereich der größte Teil der Masse des 

Atoms (Atomkern) befinden muss. 

Durch die Ergebnisse der LENARDschen Versuche angeregt führte E. RUTHERFORD 

(1871-1937) 1911 ebenfalls Streuversuche an dünnen Metallfolien durch. Er beschoss aber 

die Folien mit α-Teilchen (Heliumkerne), diese sind zweifach elektrisch positiv geladen und 

ungefähr 7000-mal schwerer als ein Elektron. Die Ergebnisse seiner Untersuchungen 

bestätigten die LENARDschen Befunde und lieferten weitere wichtige Erkenntnisse über den 

Aufbau des Atoms. Somit war es möglich ein neues Atommodell zu formulieren. 

 

RUTHERFORDscher Streuversuch: Beschuss von dünnen Goldfolien mit α-Teilchen  

Untersuchungsgegenstand: Streuung der α-Teilchen 

Befunde: 

• Die meisten α-Teilchen werden beim Durchgang durch mehrere tausend von 

Atomschichten kaum abgelenkt. 

• Bei einem Teil der α-Teilchen tritt eine starke Ablenkung, sogar Reflexion auf. 

 

Deutung und Folgerungen: 

Die aus der Häufigkeit der Ablenkung und aus der Dicke der Folie errechnete Größe der 

ablenkenden Zentren entspricht den Befunden der LENARDschen Untersuchungen. Sie 

stellen den undurchdringlichen Teil des Atoms dar, der als Atomkern bezeichnet wird. In ihm 

ist fast die gesamte Masse des Atoms zusammengefasst. 

Die Streuung der α-Teilchen wird durch die COULOMBsche Wechselwirkung der 

α-Teilchen mit dem Z-fach positiv geladenen Atomkern hervorgerufen. Z ist die 

Ordnungszahl des Folienelementes und wird auch als Kernladungszahl bezeichnet. Der 

verbleibende Raum des Atoms wird als Atomhülle bezeichnet. In ihm befinden sich im 

neutralen Zustand Z Elektronen. 
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Postulate des RUTHERFORDschen Atommodells 

• Das Atom besteht aus einem Z-fach positiv geladenem Atomkern, in dem fast die 

gesamte Masse des Atoms konzentriert ist. 

• Um den Kern kreisen Z Elektronen, die dazu notwendige Zentralkraft wird durch die 

COULOMB Wechselwirkung zwischen Kern und Elektronen hervorgerufen 

(Planetenmodell). 

Anwendbarkeit des RUTHERFORDschen Atommodells 

Das RUTHERFORDsche Atommodells liefert Aussagen über die Struktur (Kern und Hülle) 

sowie die Masse- und Ladungsverteilung des Atoms, wie sie in den Streuversuchen 

nachgewiesen werden können. 

Grenzen des RUTHERFORDschen Atommodells 

Wenn man aber versucht, mit diesem Modell die Entstehung von Lichtspektren durch 

Vorgänge in der Elektronenhülle zu erklären, stößt man auf seine Grenzen. Anhand des 

einfachsten aller Atome, dem Wasserstoffatom, kann man dies bereits deutlich erkennen. 

Die für ein Element charakteristischen Linienspektren (diskrete Energiemengen) sind mit dem 

Modell nicht erklärbar, da es ein kontinuierliches Spektrum zulassen würde. 

Da die Elektronen sich beschleunigt um den Kern bewegen, müssten sie nach den Gesetzen 

der Elektrodynamik eine elektromagnetische Strahlung aussenden. Dies würde bedeuten, dass 

die Elektronen Energie verlieren und nach endlicher Zeit in den Kern stürzen würden. Das 

Atom wäre also instabil. 

 

2.4 Spektren und quantenhafte Emission und Absorption 
 

Umfasst ein Spektrum eine ganzen Bereich von Wellenlängen, wie z.B. das Sonnenlicht, so 

spricht man von einem kontinuierlichem Spektrum, treten hingegen nur diskrete Werte von 

Wellenlängen aus, so spricht man von einem Linienspektrum. Bei der Entstehung der 

Spektren unterscheidet man: 

Emissionsspektren 

Atome können durch äußere Einwirkung aus einem stabilen Grundzustand in einen 

angeregten Zustand übergehen. Beim Übergang in tiefere Anregungszustände senden diese 

dann Licht aus. Die Anregung kann z.B. durch Erwärmung erfolgen. Im gasförmigen Zustand 

senden alle Atome ein für sie charakteristisches Linienspektrum aus. 
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Absorptionsspektren 

Atome können aus weißem Licht die Bestandteile absorbieren, die sie selbst bei Emission 

aussenden würden. Diese Bereiche erscheinen dann als dunkle Linien im Spektrum des 

weißen Lichtes. 

Spektralanalyse 

Aus den Absorptionsspektren von selbstleuchtenden Körpern kann man auf deren chemische 

Zusammensetzung schließen. Für jedes im Körper vorkommende Element erscheint eine 

schwarze Linie im Spektrum. 

Serienspektrum des H-Atoms 

Bei der Suche nach den Ursachen der Lichtentstehung fand man heraus, dass energetische 

Vorgänge in der Atomhülle die Ursache für die Emission bzw. Absorption sind. Besonders 

einfach waren dabei die Vorgänge in der Hülle des Wasserstoffatoms (H-Atom) zu 

beschreiben. Durch die Anregung des H-Atoms geht das Elektron in der Hülle in einen 

höheren Zustand über und nimmt dabei Energie auf. Beim Rückgang in den tieferen 

Ausgangszustand sendet das Elektron einen Lichtquant aus, die Energie dieses Lichtquants 

entspricht der zuvor aufgenommenen Energie (Quantensprung). Durch Auswertung von 

experimentellen Messdaten fand man eine Berechnungsvorschrift für die Frequenz des 

emittierten Lichtquants. 

€ 

f = RY ⋅
1
n2 −

1
m2

⎛ 

⎝ 
⎜ 

⎞ 

⎠ 
⎟ RY ... RYDBERG-Frequenz 

Für feste Werte von n und n < m ergeben sich spezielle Spektralserien. 

 n Bezeichnung  Spektralbereich 

 1 LYMAN-Serie UV-Bereich 

 2 BALMER-Serie bis m = 6 im sichtbaren Bereich 

 3 PASCHEN-Serie IR-Bereich 

 4 BRACKETT-Serie IR-Bereich 

 5 PFUND-Serie  IR-Bereich 

Die Frequenzen einer beim Wasserstoffspektrum auftretenden Spektrallinie lassen sich als 

Differenz zweier Terme der Form RY:n
2
 (Frequenzterme) ausdrücken. 

Multipliziert man den Frequenzterm mit dem PLANCKschen Wirkungsquantum h, so erhält 

man den dazugehörigen Energieterm
  

€ 

En = h ⋅ RY

n2 , er entspricht einem diskreten Energieniveau 

des Hüllenelektrons. 
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Ist n = 1 (Grundzustand), so ergibt sich E1= 13,6 eV. Diese Energie entspricht der 

Ionisationsenergie des H-Atoms (Elektron ist nicht mehr an den Kern gebunden). Die 

RYDBERG-Frequenz ist somit die Frequenz eines Lichtquants, dessen Energie ein H-Atom 

ionisiert. 

 

2.5 Das BOHRsche Atommodell 

 

Der dänische Physiker Niels BOHR (war in seiner Jugend auch Torwart der damaligen 

dänischen Fußballnationalmannschaft) war der erste Physiker, der die Mängel des 

RUTHERFORDschen Modells zu überwinden versuchte, in dem er durch Postulierung 

bestimmte klassische Forderungen von vorn herein ausschloss. 

Die BOHRschen Postulate (1913) 

1. Es gibt diskrete Bahnen, auf denen sich Elektronen strahlungsfrei bewegen können, 

nur auf diesen Bahnen können sich Elektronen befinden. 

2. Kennzeichen dieser strahlungsfreien Bahnen ist, dass der Drehimpuls des Elektrons 

sich als ganzzahliges Vielfaches von h/2π bestimmen lässt. 

3. Die Gesamtenergie des Elektrons auf einer solchen strahlungsfreien Bahn berechnet 

sich aus der Energie des COULOMBpotentials und der kinetischen Energie des 

Elektrons. 

4. Beim Übergang zwischen zwei strahlungsfreien Zuständen wird ein Energiequant 

absorbiert bzw. emittiert. Absorption findet bei einem Übergang in einen höheren 

Zustand statt, Emission beim Übergang in einen niederen Zustand. Es können dabei 

nur bestimmte Strahlungsfrequenzen absorbiert bzw. emittiert werden. 

 

Anwendbarkeit des BOHRschen Atommodells 

Das 1. Postulat widerspricht den zwar den klassischen Vorstellungen der Elektrodynamik und 

das 2. Postulat stellt eine Zusatzforderung dar, die den Gesetzen der klassischen Mechanik 

unbekannt ist, aber beide Forderungen zeigen, dass mikrophysikalische Objekte sich 

grundverschieden zu klassischen physikalischen Objekten verhalten. 

Das BOHRsche Atommodell bestätigt die experimentellen Fakten der Spektralserien des  

H-Atoms. 

Die Beschreibung der diskreten Energieniveaus der Atome mit der Hauptquantenzahl n und 

des Quantensprunges (Emission bzw. Absorption von Lichtquanten) ist möglich. (Herleitung 

der Serienformel des H-Atoms ist möglich.) 
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Grenzen des BOHRschen Atommodells 

Das BOHRsche Atommodell beruht immer noch auf klassischen Vorstellungen der 

Punktmasse und der Bewegungsbahn, diese sind wegen der Unschärferelation auf 

mikrophysikalische Objekte nicht anwendbar. 

Die Anwendung der BOHRschen Vorstellungen auf andere Atome liefert keine vernünftigen 

Ergebnisse, es versagt bereits beim Heliumatom. 

Das 2. Postulat steht im Widerspruch zur Realität. Die angegebenen Werte des 

Bahndrehimpulses können experimentell nicht bestätigt werden. 

Der Vorgang des Quantensprunges kann mit dem BOHRschen Modell lediglich beschrieben, 

aber nicht erklärt werden. 

2.6 Die SOMMERFELDschen Ergänzungen des BOHRschen Atommodells 
 

Beim Versuch den Hüllenaufbau anderer Atome zu erklären wurde das BOHRsche 

Atommodell mit zahlreichen Ergänzungen versehen. 

Die BOHRsche Hauptquantenzahl n beschreibt die möglichen Kreisbahnen eines Elektrons, 

lässt man neben der Kreisbahn noch Ellipsenbahnen zu, so gelangt man zur Bahnimpuls- oder 

Nebenquantenzahl l. Die Nebenquantenzahl kann bei gegebenem n die Werte 0, 1,... , (n-1) 

annehmen. Die kleine Halbachse b der Ellipsenbahnen berechnet sich aus b = a⋅(l+1):n , a ist 

dabei der Radius der Kreisbahn. Die Bezeichnung der Nebenquantenzahl  (Bahndrehimpuls) 

kann auch mit s, p, d, f, g erfolgen. 

 

2.7 Weitere Quantenzahlen zur Erklärung des Atomhüllenaufbaus 
 

Richtungsquantelung 

Bei den Ellipsenbahnen kann es noch zu unterschiedlichen Neigungen der Bahnebene im 

Raum kommen, diese lassen sich mittels eines äußeren Magnetfeldes nachweisen. Hierbei 

treten auch nur bestimmte Bahnneigungen in Abhängigkeit von der Nebenquantenzahl l auf. 

Man spricht hierbei von Richtungsquantelung. Die dabei auftretende Quantenzahl heißt 

magnetische Quantenzahl m; m kann die Werte von -l bis l annehmen. 

Dabei gilt m = l⋅cosα, α ist der Winkel zwischen dem Vektor der magnetischen Flussdichte B 

und dem  Vektor des Bahndrehimpulses L. Die magnetische Quantenzahl beschreibt die 

räumliche Orientierung der Bahnebene. 
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Der Elektronenspin 

Im STERN-GERLACH-Versuch wurde nachgewiesen, dass die Elektronen einen 

Eigendrehimpuls besitzen, dieser kann zwei verschiedene Richtungen aufweisen. Diese 

Eigenschaft der Elektronen wird als Spin bezeichnet, die dazugehörige Spinquantenzahl s 

kann die Werte +0,5 und -0,5 annehmen. Der Spin darf aber nicht als Eigenrotation des 

Elektrons aufgefasst werden, er besitzt kein klassisches Analogon, sondern ist eine reine 

Eigenschaft von Mikroobjekten. 

Schalenaufbau der Atomhülle - Zusammenhang zum Periodensystem der Elemente  

Der Aufbau der Atomhülle lässt sich mit Hilfe der vier Quantenzahlen n, l, m, und s 

schalenartig beschreiben. Die Einteilung der Schalen erfolgt nach den Hauptquantenzahlen, 

diese werden auch mit K, L, M, N, O, P, Q bezeichnet. Die Nebenquantenzahlen beschreiben 

die Unterschalen. Die Schalen und Unterschalen der Atomhülle von Elementen werden in der 

Reihenfolge des Periodensystems besetzt. Dabei werden zunächst immer die niederen 

Energieniveaus aufgefüllt. Es wird eine Schale zunächst nur mit Elektronen einer 

Spinrichtung aufgefüllt. Das PAULI-Prinzip verbietet bei einem Element zwei Elektronen die 

in allen Quantenzahlen übereinstimmen. 

Beispiel: Natrium 11 Hüllenelektronen 

1. Hauptschale K, enthält zwei Elektronen. 
e1: n=1, l=0, m=0, s=+0,5 
e2  n=1, l=0, m=0, s=-0,5 

 
2. Hauptschale L, enthält zwei Unterschalen s und p mit insgesamt 8 Elektronen 

s-Unterschale 
e3: n=2, l=0, m=0, s=+0,5 
e4: n=2, l=0, m=0, s=-0,5 
p-Unterschale  
e5: n=2, l=1, m=-1, s=+0,5 
e6: n=2, l=1, m= 0, s=+0,5 
e7: n=2, l=1, m=+1, s=+0,5 
e8: n=2, l=1, m=-1, s=-0,5 
e9: n=2, l=1, m= 0, s=-0,5 
e10: n=2, l=1, m=+1, s=-0,5 

 
3. Hauptschale M, mit der Unterschale s besetzt mit einem Elektron 

s-Unterschale 
e11: n=3, l=0, m=0 s=+0,5  
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3. Ausblick auf das quantenmechanische Atommodell 

    - der lineare Potentialtopf 
 

Das Schalenmodell des Atoms benutzt aus Gründen der Anschaulichkeit immer noch 

klassische Vorstellungen, die für mikrophysikalische Objekte wegen ihrer Unbestimmtheit 

nicht anwendbar sind. Mikrophysikalische Objekte müssen als eine Materiewelle aufgefasst, 

sie werden durch die Wellenfunktion beschrieben. 

Mithilfe der Wellenfunktion lassen sich mathematisch Räume definieren, in denen 

Wahrscheinlichkeitsaussagen über den Aufenthalt des Elektrons getroffen werden können. 

Das Quadrat der Wellenfunktion ist dann ein Maß für die Wahrscheinlichkeitsdichte des 

Aufenthaltes eines Elektrons. 

Die Räume, die durch die Wellenfunktion beschrieben werden, heißen Orbitale, sie 

beschreiben den wahrscheinlichen Aufenthaltsbereich der Elektronen. 

Eine Anwendung des quantenmechanischen Atommodells ist das Modell des sogenannten 

linearen Potentialtopfs, welches hier exemplarisch erläutert werden soll. 

Modellbildung 

Wendet man die DeBROGLIE Beziehung auf die Bahnen des BOHRschen Atommodells an, 

so stellt man fest, dass der Umfang der BOHRschen „Bahn“ gerade eine ganzzahliges 

Vielfaches der DeBROGLIE Wellenlänge ist. Dies macht eine Interpretation möglich, die das 

Elektron als eine Art stehende Welle auffasst, die sich um den Atomkern bewegt. 

Da wegen der Unschärferelation der Bahnbegriff nicht mehr haltbar ist, kommt man nun zu 

einer neuen Modellvorstellung, die sich gänzlich von den klassischen Vorstellungen eines 

Planetenmodells trennt. 

Wegen der Welleneigenschaften von Mikroobjekten ist es sinnvoll eine Modellbildung 

vorzunehmen, die sich an die Entstehung eines Tones in einer langen Röhre (Pfeife) 

orientiert. Dort treten auch charakteristische Eigenwerte auf, die den Ton bestimmen, deren 

Ursache eine stehende Schallwelle ist. 
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Modell - linearer Potentialtopf 

Das Elektron befindet sich in einem Topf (nur eine Dimension x) mit dem Durchmesser a. 

Im Inneren des Topfes ist die potentielle Energie Null: 

 

Epot(x) = 0 für 0 < x < a. 

 

Am Topfrand steigt das Potential sprunghaft auf den Wert Unendlich an: 

 

Epot(x) = ∞ für x < 0 und x > a. 

 

Dies bedeutet, dass das Elektron nicht in die Topfwand durchdringen kann, da dazu unendlich 

viel Arbeit notwendig wäre. Die Materiewelle wird also vollständig reflektiert.  

 

 
 

Da die Aufenthaltswahrscheinlichkeit P = |Ψ(x)|2 außerhalb des Topfes 0 ist, muss auch Ψ (x) 

dort Null sein. Dies bedeutet, dass Ψ auch an den Topfrändern Null sein muss: Ψ (0) = 0 und 

Ψ (a) = 0. 

Somit ergeben sich im Potentialtopf stehende Wellen oder Eigenschwingungen wie bei einer 

Luftsäule in einer Pfeife, wobei der "Topfdurchmesser" ein Vielfaches der halben 

Wellenlänge ist: 

2
na λ
⋅=  mit n =1, 2, 3,...

n
a2 ⋅

=λ⇒  
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Mit der Beziehung von DeBROGLIE ergeben sich die "Geschwindigkeit" und damit die 

kinetische Energie, die gleich der Gesamtenergie ist. 

 

am2
nhv

m
hv

vm
h

p
h

⋅⋅
⋅

=⇒
λ⋅

=⇒
⋅

=λ⇒=λ  

 

kinpot EEE += mit 0Epot =  und
2
vmE
2

kin
⋅

=  

 

2
2

2

n
am8

hE ⋅
⋅⋅

=⇒  

 

Setzt man in diese Formel für n die Werte 1, 2, 3, ... ein, so erhält man die Energieniveaus 

eines Elektrons im Potentialtopf. 

Diese Rechnung ermöglicht zwar nicht, die Energieniveaus in einem Atom exakt zu 

berechnen, sie zeigt aber, dass die Bedingung, dass das Elektron in einem Potential 

eingesperrt ist, bei Annahme einer Wellenfunktion zu diskreten gequantelten Energiewerten 

führt. 



Zur Entwicklung des Atombegriffs  
 

D.Penke, 2007-2020 
Seite 15 von 15 

Beschreibung des Natrium Atoms mit dem Orbitalmodell 

Mithilfe der Orbitalvorstellung kann man die auf Seite 11 vorgenommene Beschreibung des 

Natrium-Atoms von den klassischen Vorstellungen befreien.  

Anschaulich darstellen kann man dabei ein Orbital durch Grenzflächendiagramme. Diese 

Gebiete beschreiben den Raum, in den die Elektronen mit einer  Wahrscheinlichkeit von z.B. 

95% anzutreffen sind. Somit ergibt sich für den Grundzustand folgende Beschreibung. 

 
Dabei enthält die 1. Hauptschale K nun das kugelförmige 1s-Orbital mit zwei Elektronen 
unterschiedlicher Spinrichtung 
 
 
e1: n=1, l=0, m=0, s=+0,5 
e2: n=1, l=0, m=0, s=-0,5 
 
 
Die 2. Hauptschale L enthält zwei Unterschalen 2s und 2p mit insgesamt 8 Elektronen. Dabei 
ist das 2s-Orbital ebenfalls kugelförmig und enthält wiederum zwei Elektronen 
 
e3: n=2, l=0, m=0, s=+0,5 
e4: n=2, l=0, m=0, s=-0,5 
 
 
 
 
 
In der 2p Unterschale gibt es drei in den Raumrichtungen ausgerichtete hantelförmige 
Orbitale 2px, 2py und 2pz. Jede dieser Hanteln enthält zwei Elektronen. 
 
 
e5: n=2, l=1, m=-1, s=+0,5 
e6: n=2, l=1, m= 0, s=+0,5 
e7: n=2, l=1, m=+1, s=+0,5 
e8: n=2, l=1, m=-1, s=-0,5 
e9: n=2, l=1, m= 0, s=-0,5 
e10: n=2, l=1, m=+1, s=-0,5 
 
Das 3s-Orbital in der Hauptschale M ist dann wieder kugelförmig. Es enthält in Falle von 
Natrium ein Elektron. 
 
e11: n=3, l=0, m=0 s=+0,5 
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