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Sequenzplanung (ca. 14 Stunden)

1
Bindungstypen, Stoffklassen 
(Wiederholung von Grundlagen)

2

3

Kurze Geschichte der Quanten-
mechanik

Welle-Teilchen-Dualismus, 

Doppelspaltexperiment mit 
Elektronen, Unschärferelation

4

Orbitale als Wellenfunktion, 

Betragsquadrat der Wellenfunktion als 
Aufenthaltswahrscheinlichkeit

1s-Orbital: mathematische 

Modellierung, 
Aufenthaltswahrscheinlichkeit

5

Orbitale als Aufenthaltsraum, 

Dreidimensionale Darstellung von 
Orbitalen

1s-Orbital
(ohne Berechnungen)



Die Schülerinnen und Schüler…

• erkennen Beugung und Interferenz als typische Wellenphänomene. Sie

argumentieren zur Erklärung von Alltagsphänomenen und experimentellen

Beobachtungen zur Interferenz mechanischer Wellen mit dem Super-

positionsprinzip. Insbesondere begründen sie das Zustandekommen von

konstruktiver und destruktiver Interferenz bei zwei Wellenzentren mit

dem Gangunterschied.

• untersuchen monochromatisches Licht am Doppelspalt, interpretieren

das Schirmbild qualitativ mithilfe des Wellenmodells und formulieren

einen Zusammenhang zwischen Farbe und Wellenlänge des Lichts.

• vergleichen das Photonen- und das Wellenmodell des Lichts,

insbesondere unter dem Aspekt ihrer jeweiligen Anwendbarkeit.

Vorwissen der Schülerinnen und Schüler aus der 11. Jahrgangsstufe Physik 

https://www.lehrplanplus.bayern.de/fachlehrplan/gymnasium/11/physik

https://www.lehrplanplus.bayern.de/fachlehrplan/gymnasium/11/physik


Photoelektrischer Effekt

Welle-Teilchen-Dualismus
bei Licht

HALLWACHS-Versuch



Wechselwirkung von 

Photonen mit Elektronen
𝐸 = ℎ ∙ 𝑓 = ℎ

𝑐

𝜆

Energiequantelung 

der Photonen

𝐸𝑘𝑖𝑛 = ℎ ∙ 𝑓 − 𝑊𝐴

kinetische Energie 

freigesetzter Elektronen

• Freisetzung von Elektronen nur, 

wenn Ablösearbeit WA verrichtet 

werden kann.

• Ablösearbeit kann ab ganz 

bestimmter Grenzfrequenz fG
geleistet werden.

Entladung der Zinkplatte 

wird sichtbar am Elektroskop

Fotos von T. Wachter

Photoelektrischer Effekt



Animation zum Photoelektrischen Effekt
https://phet.colorado.edu/de/simulations/photoelectric

Quantelung wird vor allem mithilfe einer Animation deutlich

Abbildung

aus urheberrechtlichen Gründen

entfernt!

Abbildung

aus urheberrechtlichen Gründen

entfernt!

https://phet.colorado.edu/de/simulations/photoelectric


Kompetenzerwartungen: Die Schülerinnen und Schüler…

• erläutern das Ergebnis des Doppelspaltexperiments mit Hilfe des Welle-Teilchen-

Dualismus der Elektronen vor dem Hintergrund des historischen Erkenntniswegs. 

• begründen die Antreffwahrscheinlichkeit für Elektronen mit der Heisenbergschen 

Unschärferelation.

Inhalte zu den Kompetenzen:

• Doppelspaltexperiment mit Elektronen: 

Interferenzmuster, Welle-Teilchen-Dualismus

• Heisenbergsche Unschärferelation

Neue Inhalte



Niels Bohr (1885 – 1962) 

The American Institute of Physics credits the photo [1] to AB 

Lagrelius & Westphal, which is the Swedish company used by 

the Nobel Foundation for most photos of its book series Les 

Prix Nobel. 

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Niels_Bohr.jpg), 

„Niels Bohr“, als gemeinfrei gekennzeichnet, Details auf 

Wikimedia Commons: 

https://commons.wikimedia.org/wiki/Template:PD-old

Bohrsches Atommodell

(1913) 

PNG: w:de:user:Kiko2000; SVG: Cepheiden

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Wasserstoff-Termschema.svg), 

„Wasserstoff-Termschema“, https://creativecommons.org/licenses/by-

sa/3.0/legalcode

Abbildung ISB 

Jan Homann 

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Visible_spectrum_of_hydrogen.jpg), 

„Visible spectrum of hydrogen“, https://creativecommons.org/licenses/by-

sa/3.0/legalcode

Stkl (https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Spectral-

lines-continuous.svg), „Spectral-lines-continuous“, als 

gemeinfrei gekennzeichnet, Details auf Wikimedia 

Commons: 

https://commons.wikimedia.org/wiki/Template:PD-user

𝛆 𝛅 𝛄 𝛃
𝛂

Linienspektrum des 

Wasserstoffatoms



Hypothese von Louis de Broglie [də ˈbʀœj] (1924):

„Nicht nur Licht weist Teilchen- und Wellenaspekte 

auf, sondern auch Elektronen und andere Objekte mit 

einer von Null verschiedenen Ruhemasse.“

1927 Nachweis der Elektronenbeugung an einem

Ni-Kristall („Davisson-Germer-Experiment“)

1959 Beugung von Elektronen am Doppelspalt

durch Clauss Jönsson https://www.physics.umd.edu/courses/Phys420/Spring2002/

Parra_Spring2002/Images/Physicists_Big/Broglie_Big.jpg

1892-1987
Unknown authorUnknown author 

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Broglie_Big.jpg), 

„Broglie Big“, als gemeinfrei gekennzeichnet, Details auf 

Wikimedia Commons: 

https://commons.wikimedia.org/wiki/Template:PD-old



Didaktisch-methodische Überlegung

1) Vom Greifbaren - Eigenschaften von Wellen 

am Beispiel von Wassertropfen

2) Übers bekannt Abstrakte - Doppelspaltexperiment 
mit Photonen 

(aus Physik 11 bekannt)

3) Zum unbekannt Abstrakten - Doppelspaltexperiment 
mit Elektronen

Bestätigung des Postulats von de Broglie

optional

Medium: 

Simulation 

von Muthsam

(Webseite LMU 

München)





Elektronen – Verhalten als Welle
Doppelspalt - Lehrstuhl für Didaktik der Physik - LMU München (uni-muenchen.de)

Abbildung

aus urheberrechtlichen Gründen

entfernt!

https://www.didaktik.physik.uni-muenchen.de/archiv/inhalt_materialien/doppelspalt/index.html


Heisenberg`sche Unschärferelation



Werner Heisenberg 

1901-1976
Bundesarchiv, Bild 183-R57262 / Unknown 

authorUnknown author / CC-BY-SA 3.0 

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Bund

esarchiv_Bild183-

R57262,_Werner_Heisenberg.jpg), 

„Bundesarchiv Bild183-R57262, Werner 

Heisenberg“, 

https://creativecommons.org/licenses/by-

sa/3.0/de/legalcode

Heisenbergsche Unschärferelation (1927)

∆ x ∙ ∆ p  ≈ h

tatsächlich: ∆ x ∙ ∆ p  ≥ 

mit  

• ∆ x  Streuung der Ortskoordinate

• ∆ p Streuung des Impulses

• Plancksches Wirkungsquantum h

h 

4 П
≈ 5 ∙ 10-35 Js

Es ist grundsätzlich unmöglich, von einem Objekt gleichzeitig 
den genauen Aufenthaltsort und den Impuls zu bestimmen.



https://www.physik.uni-konstanz.de/vs/themen/optik/interferenz-beugung/fraunhofersche-beugung/beugung-am-spalt/

Heisenbergsche Unschärferelation: 

Photonen am Einfachspalt

Abbildung

aus urheberrechtlichen Gründen

entfernt!

https://www.physik.uni-konstanz.de/vs/themen/optik/interferenz-beugung/fraunhofersche-beugung/beugung-am-spalt/


Orbitale



Kompetenzerwartungen:

Die Schülerinnen und Schüler …

• beschreiben Orbitale als aus der Anziehung zu den Kernen und den übrigen 

Elektronen mathematisch gewonnene Wellenfunktionen der Elektronen. 

• deuten die Betragsquadrate der Wellenfunktionen (|ψ|²) als 

Aufenthaltswahrscheinlichkeiten der Elektronen.

Inhalte zu den Kompetenzen:

• Die Wellenfunktion ψ und ihr Betragsquadrat |ψ|² am Beispiel des 1s-Orbitals des 

H-Atoms.

• Dreidimensional bildhafte Darstellungen von Atomorbitalen.



𝑖ħ
𝑑ψ( Ԧ𝑟, 𝑡)

𝑑𝑡
= 𝐻ψ Ԧ𝑟, 𝑡

ψ Ԧ𝑟, 𝑡 = 𝑒−
𝑖

ħ
𝐸 𝑡

ψ Ԧ𝑟, 0

Wenn gilt, dass 𝐻ψ Ԧ𝑟, 𝑡 = 𝐸 ∗ ψ Ԧ𝑟, 𝑡 , dann ist die Lösung der SG 

gegeben durch

𝐻 =
−ħ2∆

2𝑚
+ 𝑈 Ԧ𝑟

E_kin E_pot

In der QM ersetzt man den Impuls durch einen Operator, den 

man auf die Wellenfunktion anwendet.

ψ Ԧ𝑟, 𝑡 ist dann eine stationäre Lösung (stehende Welle, 

Eigenfunktion des Hamiltonoperators).

Grundlage der Berechnung von Wellenfunktionen/Orbitalen ist die 

Schrödingergleichung (1926)

Erwin Schrödinger (1887-1961)

Nobel foundation 

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Erwin_Schrödinger_(19

33).jpg), „Erwin Schrödinger (1933)“, als gemeinfrei 

gekennzeichnet, Details auf Wikimedia Commons: 

https://commons.wikimedia.org/wiki/Template:PD-old



Erwin Schrödinger (1887-1961)

Nobel foundation 

(https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Erwin_Schrödinger_(19

33).jpg), „Erwin Schrödinger (1933)“, als gemeinfrei 

gekennzeichnet, Details auf Wikimedia Commons: 

https://commons.wikimedia.org/wiki/Template:PD-old

Die einfachste Lösung der Schrödinger-

Gleichung für das Wasserstoff-Atom ist die

(vereinfachte) Wellenfunktion ѱ:

mit r = Abstand des Elektrons vom Atomkern in Einheiten des

Bohrradius

ѱ 1s =
1

Π
e-r

[
−ħ2∆

2𝑚
+ 𝑈 Ԧ𝑟 ] ѱ 1s = E 1s *ѱ 1s               oder 

für ѱ 2p:     [
−ħ2∆

2𝑚
+ 𝑈 Ԧ𝑟 ] ѱ 2p = E 2p *ѱ 2p   



Aufgaben:

1. Quadriert man den Betrag der Wellenfunktion ѱ1s, erhält man die Aufenthalts-

wahrscheinlichkeit des Elektrons. Berechnen Sie ѱ1s für die gegebenen

Werte r (Tabelle) und zeichnen Sie den Graphen.
mit r in Einheiten von r0

r0 = Bohrscher Atomradius

I       I2

0,260

0,116

0,0428

0,0057

0,000

0,000

Iѱ 1sI
2 =

1

Π
e-r I         I2



Aufgaben:

Die beschriebenen „Aufenthaltsbereiche“ sind in Abhängigkeit des Radius

unterschiedlich groß. Multipliziert man die Funktion mit der radiusbezogenen

Oberfläche (Kugeloberfläche: 4 Π r2), erhält man als Resultat die radiale

Wahrscheinlichkeitsdichte für das Elektron:

0,103

0,368

0,541

0,293

0,089

0,0009

Abstand r des Elek-

trons zum Atomkern

mit r in Einheiten von r0

r0 = Bohrscher 

Atomradius



Aufgabe zur Lernkontrolle

• Zeichnen Sie die radiale Wahrscheinlichkeitsdichte nach der Vorstellung

des Bohr‘schen Atommodells in das obenstehende Diagramm Abb. 2 ein.

• Erläutern Sie, wie die Ergebnisse aus der

Abbildung das Bohr’sche Atommodell widerlegen.

Abstand r des Elek-

trons zum Atomkern

mit r in Einheiten von r0

r0 = Bohrscher 

Atomradius



 Aufenthaltswahrscheinlichkeit e-

Berechnung der Oberfläche eines Raums

= Orbital, in dem sich das Elektron mit 90%iger Wahr-

scheinlichkeit „über den Raum verschmiert“ aufhält.

Es können sich bis zu zwei Elektronen (Pauli-Prinzip)

darin aufhalten.

Aufgabe

Die Wellenfunktion ѱ1s gilt für r vom Atomkern aus

in alle Raumrichtungen.

Begründen Sie anhand des Kurvenverlaufs von Iѱ1sI
2, dass das 1s-Orbital

kugelförmig ist.

 Aufenthaltswahrscheinlichkeit nimmt in allen Raumrichtungen gleichmäßig mit 

zunehmendem Abstand vom Atomkern aus ab „90%-Grenze“ auf Kugeloberfläche.

Abbildung: ISB über: Winter, M. (n.d.). The Orbitron: a gallery of

atomic orbitals on the WWW,

https://winter.group.shef.ac.uk/orbitron/index.html, aufgerufen am 

01.05.24

Iѱ1sI
2



Wellennatur von Elektronen

Foto von N. Huber

2-Dimensionale Stehende Wellen: CHLADNISCHE-
Klangfiguren



Abbildungen: ISB über Winter, M. (n.d.). The Orbitron: a gallery of atomic orbitals on the WWW, https://winter.group.shef.ac.uk/orbitron/index.html, aufgerufen am 01.05.24

ml n= 1 n = 2 n = 3 n = 4

s-Orbital
(l=0)

p-
Orbitale

(l=1)

d-
Orbitale

(l=2)

f-
Orbitale

(l=3)
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3. Mit steigender Hauptquantenzahl nimmt 

die Größe der Orbitale und die Anzahl ihrer 

Knoten („Nullstellen“) zu. [„n-1“ entspricht 

jeweils der Anzahl an Knoten.] 

Die prinzipielle Form ändert sich nicht.



Arbeiten mit Orbitalen mithilfe verschiedener Aufgaben: z.B.

Erstellen Sie mithilfe des Merkschemas die Elektronenkonfiguration für das Fe3+-Kation, indem Sie die Elektronen auf die Kästchen bei den

entsprechenden Orbitalen nach der Kästchenschreibweise verteilen. Geben Sie begründet an, ob das Fe2+-Kation oder das Fe3+-Kation stabiler ist.
(Tipp: Zur Bildung von Metall-Ionen leert sich zunächst das s-Orbital der höchsten Energiestufe.)

Abbildungen: ISB über Winter, M. 

(n.d.). The Orbitron: a gallery of

atomic orbitals on the WWW, 

https://winter.group.shef.ac.uk/orbitro

n/index.html, aufgerufen am 01.05.24

s-Orbitale (l=0) p-Orbitale (l=1) d-Orbitale (l=2) f-Orbitale (l=3)
ml = 0 ml = -1; ml= 0; ml = +1 ml = -2; ml = -1; ml = 0; ml = +1; ml = +2 ml = -3; ml = -2; ml = -1; ml = 0; ml = +1; ml = +2; ml = +3

n = 1

n = 2

n = 3

n = 4

Querschnitt

Querschnitt

Querschnitt

1s

4s 4px                                    4py

4pz

3 3px                          3py 3pz

2s 2px                               2py 2pz

↑↓

↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑↓

↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑ ↑ ↑

↑↑



Lernkontrolle mit Learning Apps

Atomorbitale -

Lückentext zur 

Doppelnatur der 

Elektronen

LearningApps.org - interaktive und multimediale Lernbausteine

Meilensteine auf dem 

Weg zur Orbitaltheorie 

- Wissenschaftler und 

ihre Aussagen

CC 4.0 BY SA Habelitz Tkotz

https://learningapps.org/user/habelitz-tkotz?displayfolder=4819570


Sequenzplanung

6

Linearkombination von Atomorbitalen (LCAO), 

Orbitalerhalt, Molekülorbitale, 

Elektronenpaarbindung, Wiederholung 
Energieniveauschema

mathematische Modellierung der 

Molekülorbitale (bindend, antibindend) des 

Wasserstoffmoleküls, 

Energieniveauschema des 
Wasserstoffmoleküls (Wiederholung)

7
8

σ-Molekülorbitale, π-Molekülorbitale,
Energieniveauschemata einfacher Moleküle

end-on- und side-on-Überlagerung von 

Atomorbitalen, Energieniveauschemata 
von H2, F2, N2, O2

9
Molecular Modeling: Energieniveauschemata 
einfacher organischer Moleküle

Methan, Ethan, Ethen, Ethin

10
11

Hybridisierung, Vorhersage der 

Bindungsverhältnisse in einfachen 

organischen Molekülen

sp3, sp2, sp-Hybridorbitale: 
Methan, Ethan, Ethen, Ethin

12 Vergleich LCAO und Hybridisierung Vor- und Nachteile

13
14

Abweichende Bindungslängen und 
Molekülgeometrien, Mesomerie

isolierte, kumulierte und konjugierte 

Doppelbindungen



Wofür brauchen wir die 
MO-Theorie?

Einstiegsproblem: Paramagnetismus bei Sauerstoff

O = O



Experimentiervorschlag: 

• Sauerstoffmolekül im Grundzustand als Diradikal

• ungepaarte Elektronen führen zu 

paramagnetischem Verhalten

• nicht mit anderen Modellen der chemischen 

Bindung erklärbar  MO-Theorie!

Ausblick:

Vergleich der Energieniveauschemata von 

Sauerstoff- und Stickstoffmolekül

Foto von S. Reitzenstein

Paramagnetismus von Sauerstoff     

vs.

Diamagnetismus von Stickstoff



Was wissen wir schon / noch über das 

Zustandekommen von 

Elektronenpaarbindungen?



Molekülorbitale durch Überlagerung von Wellen

Verstärkung

Bindung

Destabilisierung

keine Bindung

Außer-Phase-

Überlagerung

In-Phase-

Überlagerung

Abbildung von N. Huber



Wahrscheinlichkeitsdichte ist proportional zu |Ψ|2

Molekülorbitale durch Überlagerung von Wellen

Abb.: Waltraud Habelitz-Tkotz 



Übertragung auf die 
LCAO-Theorie



Merke:

𝜎-Molekülorbitale sind rotationssymmetrisch um Kern-Kern-Verbindungsachse.

1s AO MO

Antibindendes 

Molekülorbital

Bindendes 

Molekülorbital

 -

*-

1s AO

Addition der 

Eigenfunktionen

+

1s AO 1s AO

Subtraktion der 

Eigenfunktionen

- MO Knotenebene

Abbildung von N. Huber



Orbitale im Wasserstoff-Molekül und Bindungsenergie

Wasserstoff-

Atom B

1s 

AO

E
n
e
rg

ie

 -MO 1s 

AO

 *-MO

Addition der 

Eigenfunktionen

Subtraktion der 

Eigenfunktionen

Wasserstoff-

Atom A

Wasserstoff-Molekül

Elektron in 

1s-AO

Volles bindendes Molekülorbital

leeres antibindendes Molekülorbital

Freiwerdende 

Bindungsenergie 

pro Elektron

Abbildung von N. Huber



Orbitale im Wasserstoff-Molekül und Bindungsenergie

Es gilt:

• Es entstehen immer genauso viele MOs, wie es ursprünglich AO‘s gab

• Bindende MOs liegen energetisch tiefer als die AOs

• antibindende MOs liegen energetisch höher als AOs

• Besetzung nach Aufbau-Prinzip + Pauli-Prinzip

Abbildung von N. Huber



Didaktische Reduktion

1s 

AO

E
n
e
rg

ie

 -MO

1s 

AO

 *-MO

Addition der 

Eigenfunktionen

Subtraktion der 

Eigenfunktionen

Wasserstoff-

Atom A

Wasserstoff-Molekül

Wasserstoff-

Atom B

Ea

Eb

Tatsächlich gilt:

Ea > Eb

Abbildung von N. Huber, D. Cao



• Maß für Anzahl der effektiven Bindungen

• Auch nicht ganzzahlige BOs möglich (Bsp.: H2
+
 BO = 0,5)

• Es gilt: 

Je höher die BO, …

… desto größer ist auch die Bindungsenergie.

… desto kürzer ist die Bindung.

… desto stabiler ist das System.

Exkurs: Berechnung der BO

BO = 
𝑛

𝑏𝑖𝑛𝑑𝑒𝑛𝑑
−

𝑛
𝑎𝑛𝑡𝑖𝑏𝑖𝑛𝑑𝑒𝑛𝑑

2



BO = 
𝑛

𝑏𝑖𝑛𝑑𝑒𝑛𝑑
−

𝑛
𝑎𝑛𝑡𝑖𝑏𝑖𝑛𝑑𝑒𝑛𝑑

2

Wasserstoff-

Atom B

1s 

AO

E
n
e
rg

ie

 -MO 1s 

AO

 *-MO

Addition der 

Eigenfunktionen

Subtraktion der 

Eigenfunktionen

Wasserstoff-

Atom A

Wasserstoff-Molekül

Elektron in 

1s-AO

Volles bindendes Molekülorbital

leeres antibindendes Molekülorbital

Freiwerdende 

Bindungsenergie 

pro Elektron

Abbildung von N. Huber

Exkurs: Berechnung der BO

BO =
2 − 0

2
= 1

H – H 



Bindungsverhältnisse in zweiatomigen 
homonuklearen Molekülen der 2. Periode 

Beschreibung mit Hilfe der MO-Theorie



Elektronenkonfiguration im Fluor-Atom: 1s2 2s2

2p5

K

L

E

2e-

7e-

Haupt-

energie-

stufen

Unter-

energie-

stufen

1s

2s

3 x 2p

Atomorbitale im F-

Atom

Welche bindenden und 

antibindenden Molekülorbitale 

können sich bei der Überlagerung 

der Atomorbitale ausbilden?

Abbildungen von N. Huber

Wie kombinieren sich s- und p-

Orbitale?



Überlagerung von 1s und 2s-Orbitalen 

2s AO  2s-MO

 *2s-MO

2s AO

In-Phase-

Überlagerung

+

2s AO 2s AO

Außer-Phase-

Überlagerung

-
Knotenebene

E
n
e
rg

ie

1s AO  1s-MO1s AO+

In-Phase-

Überlagerung

 *1s-MO

Außer-Phase-

Überlagerung

Knotenebene1s AO 1s AO-

Abbildungen von N. Huber



Welche Möglichkeiten der 

Überlagerung gibt es bei 

p-Orbitalen?



Zwei Möglichkeiten zur Überlagerung von p-Atomorbitalen

Endständige Überlagerung von p-Orbitalen

End-on Überlagerung

Side-on Überlagerung

seitliche Überlagerung von p-Orbitalen

Abbildungen von N. Huber



Endständige Überlagerung von p-Atomorbitalen

Endständige Überlagerung von p-Orbitalen führt zu -Molekülorbitalen, da rotationssymmetrisch.

2p AO 2p AO 2p * MO Knotenebene

2p  MO
2p AO 2p AO

In-Phase-

Überlagerung

Außer-Phase-

Überlagerung

bindendes Molekülorbital

antibindendes Molekülorbital

Abbildungen von N. Huber



Seitliche Überlagerung von p-Atomorbitalen

Keine Rotationssymmetrie 

um Kern-Kern-

Verbindungsachse

Außer-Phase-

Überlagerung

2p AO 2p AO

In-Phase-

Überlagerung

2p AO 2p AO
2p  MO

bindendes  -Molekülorbital

Knotenebene

2p  * MO

antibindendes  -Molekülorbital

Keine Rotationssymmetrie um 

Kern-Kern-Verbindungsachse

Nicht rotationssymmetrische Molekülorbitale, bei denen Bereiche erhöhter Elektronendichte oberhalb 

und unterhalb der Kern-Kern-Verbindungsachse liegen werden -Orbitale / -Bindungen genannt.

Abbildungen von N. Huber



Weitere denkbare Überlagerungen von AOs

2pz AO 2px AO 2pz AO 2py AO

2p AO s AO 2p AO s AO

Zwischen aufeinander senkrecht 

stehenden p-AOs ist keine 

bindende Überlagerung möglich.

Seitliche Überlagerung 

von s- und p-AO führt 

zu keiner Bindung.

Endständige In-Phase-Überlagerung von s- und p-AO führt zu 

einem bindenden -MO (und einem antibindenden -MO).

Abbildungen von N. Huber



Überblick: Kombination der s- und p-Orbitale

s px py pz

s /* /* nb nb

px /* /* nb nb

py nb nb /* nb

pz nb nb nb /*

Abgeändert nach D. Hauck

Voraussetzungen:

- Vergleichbares Energieniveau

- Passende Symmetrie



Anwendungsbeispiel: Applikationen

Fotos von N. Huber



Abbildungen von N. Huber

Anwendungsbeispiel: Applikationen



Zurück zum Einstiegsproblem: Paramagnetismus von Sauerstoff

2s

1s

2p

Atomorbitale 

eines O-Atoms

E
n
e
rg

ie

1s

2s

2p

Atomorbitale 

eines O-Atoms

Molekülorbitale 

eines O2 -Moleküls

2s

*2s

2px

*2px

*2py *2pz

2py 2pz

Bindungsordnung BO:

8 bindende Elektronen – 4 antibindende Elektronen

2
= 2 Einfachbindungen

Abbildung von D. Cao



Zurück zum Einstiegsproblem: Paramagnetismus von Sauerstoff
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eines O2 -Moleküls

2s

*2s

2px

*2px

*2py *2pz

2py 2pz

Abbildung von D. Cao

Bindungsordnung BO:

8 bindende Elektronen – 4 antibindende Elektronen

2
= 2 Einfachbindungen



Definition: HOMO und LUMO
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1s

2p

Atomorbitale 

eines O-Atoms
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2s

2p

Atomorbitale 

eines O-Atoms

Molekülorbitale 

eines O2 -Moleküls

2s

*2s

2px

*2px

*2py *2pz

2py 2pz

Abbildung von D. Cao

LUMO

= lowest unoccupied

molecular orbital

 Niedrigste unbesetzte MO

HOMO

= Highest occupied molecular

orbital

 Höchste besetzte MO



Weitere Beispiele zu MO-Diagrammen 
von zweiatomigen homonuklearen 

Verbindungen
Laut Lehrplan: H2, F2, N2, O2



Bindungsverhältnisse und Molekülorbitale im Fluor-Molekül

2s

1s

2p

Atomorbitale 

eines F-Atoms

E
n
e
rg

ie

1s

2s

2p

Atomorbitale 

eines F-Atoms

Molekülorbitale 

eines F2 -Moleküls

2s

*2s

2px

*2px

*2py *2pz

2py 2pz

F F

Bindungsordnung BO:

8 bindende Elektronen – 6 antibindende Elektronen

2
= 1 Einfachbindung

Möglich Verständnisfragen:

Magnetisches Verhalten 

vorhersagen lassen;

BO berechnen lassen



Beispielaufgabe

13,8 Milliarden Jahre ist unser Universum alt. Es hat sich explosionsartig nach dem Urknall

entwickelt. Kurz darauf bildete sich ein Molekül: das Heliumhydrid-Ion. Soweit die Theorie.

Seit 1925 war das erste Molekül im Universum ein Phantomteilchen, das zwar im Labor

belegbar war, aber nicht im All gefunden werden konnte. Bis jetzt! Nun ist es nachgewiesen

und im Fachmagazin "nature" beschrieben worden.

Quelle: https://www.br.de/nachrichten/wissen/erstes-molekuel-im-all-chemielabor-universum,ROTqIbQ (Quelle nicht mehr verfügbar)

Beurteilen Sie mithilfe der MO-Theorie die Stabilität eine Helium-Moleküls (He2) und 

eines Heliummolekül-Kations (He2
+), Heliumhydrid-Kations (HeH+).



 1s

*1s

 2p

* 2p

 2s

* 2s

2x  2p

2x * 2p

E
Atomorbitale Atomorbitale

1s

2s

2px 2py 2pz

1s

2s

2py 2px2pz

Molekülorbitale

Beispielaufgabentyp 1: Ausfüllen von vorgegebenen MO-Schemata

MO-Schemata für folgende 

Moleküle/Molekül-Ionen:
O2, F2, NO, C2

2- (Dicarbid-Anion) 

Abbildung von D. Cao



MO-Schemata für folgende 

Moleküle/Molekül-Ionen:

N2, CN-

 1s

*1s

 2p

* 2p

 2s

* 2s

2x  2p

2x * 2p

E
Atomorbitale Atomorbitale

1s

2s

2px 2py 2pz

1s

2s

2py 2px2pz

Molekülorbitale

Abbildung von D. Cao

Beispielaufgabentyp 1: Ausfüllen von vorgegebenen MO-Schemata

Vergleich mit MO-Diagramm 

von Sauerstoff + Eingehen auf 

magnetisches Verhalten!



1s

*1s

2s

* 2p

2p

*2p

2x 2s
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E Atomorbitale 

im F-Atom

Atomorbitale 

im F-Atom

1s

2s

2px 2py 2pz

1s

2p

2py 2px2pz

Molekülorbitale im F2 -Molekül

Beispielaufgabentyp 2 - Fehleraufgabe:

Korrigieren Sie das folgende MO-Schema für ein Fluor-Molekül 

Abbildung von D. Cao



1s

*1s

2s

* 2p

2p

*2p

2x 2s

2x * 2p

E Atomorbitale 

im F-Atom

Atomorbitale 

im F-Atom

1s

2s

2px 2py 2pz

1s

2p

2py 2px2pz

Molekülorbitale im F2 -Molekül

Beispielaufgabentyp 2 - Fehleraufgabe:

Korrigieren Sie das folgende MO-Schema für ein Fluor-Molekül 

Abbildung von D. Cao

Allgemeine

Elektronenverteilung 

in den MOs

insgesamt: 18 e-



 1s

*1s

 2p

* 2p

 2s

* 2s

2x  2p

2x * 2p

E
Atomorbitale 

im F-Atom

Atomorbitale 

im F-Atom

1s

2s

2px 2py 2pz

1s

2s

2py 2px2pz

Molekülorbitale im F2 -Molekül

Fehleraufgabe: 

Korrigieren Sie das folgende MO-Schema für ein Fluor-Molekül EWH

Abbildung von D. Cao



Beispielaufgabe: Zuordnung von MOs zu Energiestufen

Abbildungen von N. Huber



Weitere Anmerkungen:

• MO-Schemata mit heteronuklearen zweiatomigen Molekülen nicht explizit im LP 

 Einfluss der Elektronegativität auf AOs!

• D. Hauck – Technische Universität Dortmund

Molekülorbitaltheorie digital lernen – eine interaktive Lernumgebung

https://motheorie.ccb.tu-dortmund.de/

https://eur03.safelinks.protection.outlook.com/?url=https%3A%2F%2Fmotheorie.ccb.tu-dortmund.de%2F&data=05%7C02%7C%7C496de957122c4af4fc9808dce6d95213%7C90c134d4a170486aac7d6439e19dce37%7C0%7C0%7C638639068296431755%7CUnknown%7CTWFpbGZsb3d8eyJWIjoiMC4wLjAwMDAiLCJQIjoiV2luMzIiLCJBTiI6Ik1haWwiLCJXVCI6Mn0%3D%7C0%7C%7C%7C&sdata=Qj9bUlTPPVZctqSx%2BGHTPsEzY%2FZUnmfJm7%2B1E%2FNVVWU%3D&reserved=0


Molekülorbitale in Molekülen aus mehr als 
zwei Atomen der 2. Periode



C

H

H

H H

H

H

H
C

H

H
H

C

CC

H

H

H

H

C CH H

Methan-Molekül Ethan-Molekül

Ethen-Molekül: Ethin-Molekül:

alle C-H-Bindungen 

gleich lang, 109 pm

Molekülgestalt: 

tetraedrisch

Was wir aus Experimenten wissen:

109°
Molekülgestalt: 

doppel-tetraedrisch

180°121,5°

117°

154 pm

133 pm 120 pm

Molekülgestalt: 

trigonal-planar

Molekülgestalt: 

linear

109°

Bindungswinkel,Molekülgestalt, Bindungslänge,

Abbildungen von N. Huber



Hybridisierung

Überleitung/Problemstellung: Vierbindigkeit des Kohlenstoffatoms

Elektronenkonfiguration des Kohlenstoffatoms 1s2 2s2 3px
1 3py

1 lässt in 
der VB-Theorie nur zwei Bindungen zu 

 VB-Theorie kann Vierbindigkeit von Kohlenstoffatomen nicht erklären

 Hybridisierungstheorie liefert hier eine Lösung

C C
109,5°

90°

H

H

H

H

E

2s

2px 2py 2pz

Abbildungen von N. Huber



Methan-Molekül CH4

4 Wasserstoff-Atome 
sind tetraedrisch um das 

Kohlenstoff-Atom 
angeordnet; 2s Atomorbital,      px-,        py- und    pz-Atomorbital

4 x 1s Atomorbital

Welche 

Molekülorbitale 

resultieren?

109°

Röntgenstrukturanalyse: Atomorbitale aus Spektren berechnet:

Abbildungen von N. Huber



109°

Zwischen allen 8 Atomorbitalen lassen sich 

bindende Molekülorbitale ausbilden

P „Form“ der resultierenden Molekülorbitale?

Durch Berechnung: 1 + 2 +3 +4 + …. 

1 - 2 +3 +4 + …. 

1 - 2 -3 +4 + …. 

…. 

Das Quadrat der Lösungen liefert 

Antreffwahrscheinlichkeit für Elektronen 

=> MO´s

Lassen sich die Bindungsverhältnisse in 

mehratomigen Molekülen auch ohne 

schwierige Berechnungen vorhersagen?  

Linus 

Pauling,
Nobelpreis 

1954

Methan-Molekül CH4

Abbildungen von N. Huber



Molekülorbitaltheorie mit Hybridisierung
Vereinfachung: 

„Mathematisches Mischen“ der Atomorbitale des Kohlenstoff-Atoms

Atomorbitale des Wasserstoff-Atoms werden zunächst nicht betrachtet

2s  AO 2p  AO Kohlenstoff-

Atomorbitale

1 + 2

1 - 2

Hybrid-Orbitale

mischen

2  Hybrid-Orbitale

sp – hybridisiertes 

Kohlenstoff-Atom
Abbildungen von N. Huber



sp3- Hybridisierung = Kombination von 
1 x 2s- und 3 x 2p-Atomorbitalen des C-Atoms

2s 2px 2py 2pz

Kohlenstoff-

Atomorbitale

Hybrid-Orbitale

mischen

vier sp3 Hybrid-

Orbitale

sp3 – hybridisiertes 

Kohlenstoff-Atom

Abbildungen von N. Huber



C-Atom mit 4 Bindungspartnern: sp3-Hybridorbitale im Methan-Molekül

s-AO 3 x p-AO

C C

H

H

H

H

C

H

H

H
H

tetraedrische 

Anordnung von 

vier Hybridorbitalen 

= sp3-Hybridorbitalen

4 Bindungs-

partner

Überlagerung 

von sp3- und 1s-

Orbitalen

4 bindende 

-Molekülorbitale

Es entstehen auch 4 antibindende MOs, die - da unbesetzt - vernachlässigt werden können.

Hybridisierung

C

H

H H

H

Tetraeder;

4 -Bindungen

109°

E

2s

2px 2py 2pz Hybridisierung

sp3-Hybridorbitale

Abbildungen von N. Huber



s-AO 3 x p-AO

H

H H

H

tetraedrische Anordnung von 

vier Hybridorbitalen 

= sp3-Hybrid

Hybridisierung

s-AO 3 x p-AO

H

C

C

H

C

H

H

H
H

H

H

H

H

H
C

H

H
H

C

C-Atome mit 4 Bindungspartnern: sp3-Hybridorbitale im Ethan-Molekül

C

Abbildungen von N. Huber



C-Atom mit 3 Bindungspartnern:
sp2-Hybridorbitale und  -Bindung im Ethen-Molekül

2s-AO 2px-AO 2py-AO 2pz-AO

2pz-AOdrei sp2-Hybridorbitale 

in der Ebene

C

C

unbeteiligtes

pz-Orbital

C

H

H

C

H

H

H

H

H

C C

H

𝜎-Bindungen𝜎-Bindungen

π-Bindung

+

+

+ +

C C

H

H

H

H

E

2s

2px 2py 2pz Hybridisierung

sp2-Hybridorbitale

2pz

Abbildungen von N. Huber



C-Atom mit zwei Bindungspartnern: 
sp-Hybridorbitale und -Bindungen im Ethin-Molekül

2s-AO 2px-AO 2py-AO 2pz-AO

+ +

unbeteiligte py- und pz-Orbitale

H

C

C C H C HCH

zwei sp-hybridisierte C-Atome

zwei 2p-Orbitale
linear angeordnete 𝜎-Bindungen

zwei senkrecht aufeinander stehende π-Bindungen

+

++ + C CH H

E

2s

2px 2py 2pz Hybridisierung

sp-Hybridorbitale

2py 2pz

Abbildungen von N. Huber



Elektronendichte im Ethin-Molekül

 

 

 

 

Elektronendichteverteilung 

an der Moleküloberfläche

seitliche In-Phase-Überlagerung 

der beiden -Orbitale erklärt 

ringförmige Elektronendichte

Abbildungen von N. Huber

mit iSpartan



Kumulierte, konjugierte und isolierte π-Bindungen, Mesomerie

Propa-1,3-dien

 Ebene der drei Bindungspartner an C1 steht 

senkrecht zur Ebene der drei Bindungspartner 

an C3

Bindungslängen: 

kürzer als typische Doppelbindung, erklärbar 

durch Beteiligung der sp-Hybridorbitale an 

den 𝜎-Bindungen

Anwendung des EPA-Modells und Hybridisierungsmodells

H

H

H

C

H

CC

Buta-1,3-dien

C C

H

H H

C C

H

HH

C C

H

H H

C C
H

HH

sp2

sp2

sp2

sp2

Bindungswinkel ?alle 120 °

Penta-1,4-dien

Bindungsverhältnisse 

analog zu Ethen
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Energieschema der MOs von Buta-1,3-dien

Im ausführlichen MO-Schema von Buta-1,3-dien 

ist das Molekülorbital aus dem Hybridisierungs-

Ansatz zu finden.

Abbildungen von T. Wachter

mit iSpartan



Energieschema der MOs von Buta-1,3-dien

LUMO

HOMO

ΔE = 5,39 eV

Abbildungen von T. Wachter

mit iSpartan



Abbildungen von T. Wachter

mit iSpartan

Energieschema der MOs von Hexa-1,3,5-trien

LUMO

HOMO

ΔE = 4,27 eV



Orbitalenergie der HOMOs und LUMOs von Alken- Molekülen mit konjugierten 
Doppelbindungen

Molekül
Orbital Energy

HOMO

Orbital Energy

LUMO
Δ EO (HOMO-LUMO)

Ethen -10,3 eV 5,1 eV 15,4 eV

Butan-1,3-dien -8,8 eV 3,6 eV 12,4 eV

Hexa-1,3,5-trien -8,1 eV 2,8 eV 10,9 eV

Octa-1,3,5,7-tetraen -7,6 eV 2,3 eV 9,9 eV

Deca-1,3,5,7,9-pentaen -7,3 eV 1,9 eV 9,2 eV

Daten von N. Huber



Energiediagramme der MOs von Polyenen mit 6, 8 und 10 C-Atomen

Mit zunehmender Zahl an π-MOs wird der energetische Abstand zwischen HOMO und LUMO

immer kleiner und somit das zur Elektronenanregung notwendige Licht immer energieärmer

und langwelliger.

Abb.: ISB



Molekülorbitale im 
Benzol-Molekül C6H6

Abbildungen von N. Huber



Beispielaufgaben:



Disclaimer:

Die Nutzung der verlinkten Angebote erfolgt ausschließlich auf freiwilliger Basis.

Bei der Nutzung gelten die Datenschutzbestimmungen und Nutzungsbedingungen des jeweiligen Diensteanbieters.

Bitte beachten Sie insbesondere auch, dass sich diese Internetseiten inkl. der Verlinkungen ausschließlich an Lehrkräfte richten. 

Vor einer Nutzung des Angebots und insbesondere vor einer Weitergabe der Links an Schülerinnen und Schüler zur Nutzung durch diese 

müssen Lehrkräfte unbedingt prüfen,

• ob die Nutzung/Weitergabe von den Nutzungsbedingungen des Angebots gedeckt ist.

(Manche Angebote sind nicht auf eine unmittelbare Nutzung durch Minderjährige ausgelegt,

enthalten z. B. keine auf Minderjährige ausgelegten Nutzungsbedingungen.)

• ob und wenn ja in welcher Form die Schülerinnen und Schüler das Angebot datenschutzkonform nutzen können.


