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Die historische Entwicklung 
- Von den ersten Ideen zu den ersten Versuchen - 

Obwohl die Erkenntnisse, die wir über den Atomaufbau besitzen, noch relativ jung sind, 

gehen die Ideen über die Existenz von Atomen zurück bis in die Zeit der Antike. Die beiden 

griechischen Philosophen LEUKIPP und DEMOKRIT gingen schon seit dem 5. Jahrhundert 

v. Chr. von einer körnigen Struktur der Stoffe aus. LEUKIPP sagte dazu: „Nur scheinbar hat 

ein Ding eine Farbe, nur scheinbar ist es süß oder bitter. In Wirklichkeit gibt es nur Atome 

und den leeren Raum“, womit er schon den wichtigsten gedanklichen Schritt hin zur 

Vorstellung von Atomen vollzogen hatte. Allerdings lagen hierbei auch schon die Grenzen 

des Verständnisses vom Atomos (gr.: das Unteilbare), denn, weil man die Atome nicht sehen 

konnte, ging man von unterschiedlichen Formen dieser aus und meinte, dass alle Bewegungen 

der Körper nur aus der Bewegungen der Atome herrühren können. 

Diese Äußerungen sind schon zur Zeit der Lehren des großen ARISTOTELES als mehr 

oder weniger absurd abgestempelt worden, das völlige Verbot musste jedoch zwangsläufig im 

finsteren Mittelalter folgen, denn eine mechanische Welt, in der sich Atome gerade so 

bewegen, wie es der Zufall (und nicht Gott) will, konnte nur heidnisch sein, sodass jeder, der 

diese Denkweise ansatzweise vertrat, als gottlos verurteilt und aufs äußerste dafür bestraft 

wurde. Und so konnte die Diskussion um Atome erst wieder zustande kommen, indem z.B. 

ein Pierre GASSENDIS im 17. Jh. sagte, dass Gott den Atomen eine treibende Kraft für ihre 

Bewegung mitgegeben hat, sodass er immer im Sinne des Erhalts der Dinge auf sie einwirke. 

Mit der aufkommenden Aufklärungen und dem rationalen Verstand der Natur-

wissenschaftler konnte sich solch ein Kompromissgedanke natürlich nicht lange halten. Es 

war die Zeit, in der einige – aus heutiger Sicht – schlicht logische und vor allem grundlegende 

Gedanken verfasst wurden. So formulierte ein Daniel SENNERT bereits 1618: „Bei einer 

chemischen Reaktion gehen Elemente weder verloren, noch werden Elemente neu 

geschaffen“ – das Gesetz der Erhaltung der Elemente. Antoine Laurent DE LAVOISIER 

fügte 1785 das Gesetz der Erhaltung der Masse hinzu und Jeremias Benjamin RICHTER 

steuerte schließlich noch um 1791/92 das Gesetz der äquivalenten Proportionen bei. Aus 

diesen grundlegenden Erkenntnissen werden dann schließlich die zwei entscheiden 

chemischen Regeln formuliert: Zum einen das Gesetz der konstanten Proportionen um 1799 

von Joseph-Louis PROUST, sowie das Gesetz der multiplen Proportionen von John 

DALTON, der bereits das vorige Gesetz vorausahnte. Dank dieser beiden Regeln konnte 

DALTON dann auch 1803 in seiner Atomhypothese fünf Grundsätze schlussfolgern: 
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1) Die Materie besteht aus kleinen kugelförmigen Atomen 

2) Diese Atome sind unteilbar und können weder geschaffen noch zerstört werden. 

3) Die Atome eines Elements sind untereinander gleich und charakteristisch für dieses 

Element; die Atome verschiedener Elemente unterscheiden sich nur in der Masse. 

4) Der Zusammenstoß zweier Atome ist vollkommen elastisch, d.h. verschiedene Atome 

können chemische Bindungen eingehen und auch wieder getrennt werden. 

5) Das Teilchen solcher Verbindungen wird immer aus der stets gleichen Anzahl von 

Atomen der Elemente gebildet, aus denen diese Verbindung besteht. 

 

Mit Hilfe dieses ersten Atommodells konnte man die Diffusion oder die Änderung der 

Aggregatzustände verstehen. Ludwig BOLTZMANN beispielsweise leitete damit 1856 die 

Gasgesetze her und schaffte es als erster, die Verteilung der Molekülgeschwindigkeit in 

Gasen allgemein zu berechnen. Jedoch war dieses Modell natürlich auch stark begrenzt in 

seiner Anwendung, denn alle Phänomene die elektrochemisch/-physikalisch begründet sind, 

lassen sich aufgrund des Fehlens von Ladungen in dem Atommodell nicht erklären, wie z.B. 

die Influenz der Metalle oder die Ionisierbarkeit von Gasen. 

 

Joseph John THOMSON korrigierte diesen 

Missstand 1903 in seinem „Rosinenkuchen-Modell“, 

indem er in Versuchen mit Gasentladungen die 

entstehenden Teilchen durch Magnetfelder schickte 

und aus den Beobachtungen schlussfolgerte, dass die 

Teilchen positive wie auch negative Ladung besitzen 

müssen. Er ging von einer gleichmäßig geladenen 

Materiekugel aus, die die sich bewegenden 

Elektronen in regelmäßiger Anordnung enthält, und dass beide Ladungen gleichmäßig 

vorhanden sind. Ihm ist somit die Entdeckung der elektrisch geladenen Elektronen im Jahre 

1897 zu verdanken, welche, wenn sie nach seinen Vorstellungen äußerlich in den Atomen 

gelegen sind, diese verlassen können und sich so die positiven Ionen bilden. Dieses fand der 

Muster-Student in seinem Cavendish-Laboratorium bei den oben genannten Versuchen mit 

der Kathodenstrahlung, die Elektronen aussendet, in elektrischen respektive magnetischen 

Feldern heraus. Einer seiner Schüler war auch der junge RUTHERFORD, der sich zunächst 

noch mit ein paar Versuchen des Nobelpreisträgers THOMSON beschäftigte, die sich vor 

allem der Radioaktivität und den Isotopen widmeten, bevor er dann sein Modell entwickelte. 
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Versuche wurden jetzt immer wichtiger, denn nicht allein mit abstrakten Gedanken lassen 

sich plausible Theorien herleiten, sondern belegen lassen sich diese nun mal am besten mit 

experimentellen Beweisen. Der Deutsche (und später als Vertreter der Arischen Physik der 

NSDAP zugewandte) Philipp LENARD, der bereits im selben Jahr wie THOMSON ein 

Atommodell entwickelte, das die Ladung berücksichtigte*, nutze für seine Versuche ebenfalls 

die Kathodenstrahlung, indem er die entstandenen Elektronen beschleunigte und durch ein 

3µm dickes Aluminiumfenster schoss. Dabei zeigte sich, dass die Elektronen etwa 10.000 

Atome im Aluminiumfenster durchflogen haben mussten und dass langsame Elektronen dies 

auch nur sehr selten schaffen würden. Daraus schloss LENARD, dass die Atome im Inneren 

ähnlich wie das Weltall zum Großteil leer aber von elektrischen Feldern erfüllt sind – nur ein 

ganz geringer Teil sei dabei für die schnellen Atome nicht durchdringbar. Der Versuch war 

dabei wie folgt aufgebaut: 

 

 

 

Die durch das Aluminiumfenster durchgeschossenen Elektronen wurden durch einen 

Szintillationsschirm, der Lichtblitze beim Auftreffen der Elektronen erzeugt, sichtbar 

gemacht. Einen ähnlichen Versuchsaufbau hat denn auch RUTHERFORD für seine 

Streuversuche benutzt und damit seine bedeutenden Erkenntnisse formuliert. 

 

 

*  Dynamidenmodell: beschreibt Atom bestehend aus so genannten Dynamiden (rotierende Dipole im Atom) 
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Vom Kern und der Hülle 
- Das Rutherfordsche Atommodell - 

Ernest RUTHERFORD war der Sohn schottischer Auswanderer und wurde 1871 in 

Neuseeland geboren. Früh begann der junge Ernest sich für die Physik zu interessieren, und 

hier im speziellen für die Magnetisierung von Eisen. Mit 23 Jahren konnte er schließlich nach 

England übersiedeln und begab sich dort unter die Obhut von J. J. THOMSON. Nachdem er 

zu Beginn noch nach seiner Magnetisierung des Eisens forschte, widmete er sich bald der 

Strahlung zu, zunächst, da Röntgen gerade die X-Strahlen entdeckt hatte, eben diesen und 

später wies er in Versuchen mit Uran die Alpha- und Betastrahlen nach. 

Mit Hilfe der Alphastrahlen führte RUTHERFORD auch seine Versuche zum Erkunden 

des Inneren der Atome durch. Er bediente sich dabei der schnell aus einem radioaktiven Stoff 

ausgesandten Alphastrahlen und der Methode seines ein paar Jahre älteren Lehrers 

THOMSON, nämlich das Ablenken mittels Magnetfelder. Damit versuchte er wie jener das 

Ladungs-Masse-Verhältnis zu bestimmen – die beiden Größen, die heute in der Nuklid-

Schreibweise benutzt werden, um bestimmte Isotope zu kennzeichnen. Dabei fand 

RUTHERFORD heraus, dass seine Alpha-Teilchen die Hälfte des Wertes des Q/m-

Quotienten (Quotient aus Ladung und Masse) von Wasserstoff besitzen, demzufolge also eine 

positive Ladung aber die doppelte Masse besitzen könnten. Da ein solches Element aber nicht 

bekannt war, ging man je vom doppelten Wert von Ladung und Masse aus (Helium). Auch 

diese Methode hatte er von THOMSON gelernt, der in seinen Versuchen feststellte, dass die 

negative wie auch positive Ladung der Teilchen immer den gleichen, für ein Element 

charakteristischen Q/m-Quotienten aufweist. 

Aus den Feststellungen von RUTHERFORD ließen sich nun die Massen der 

Alphateilchen ermitteln und daraus wiederum wie stark sie sich auf ihren Bahnen ablenken 

ließen. In der Wilsonschen Nebelkammer berechnete man aus der Reichweite der Teilchen die 

kinetische Energie und damit die Geschwindigkeit. Diese Größen waren wichtig für den 

Rutherfordschen Streuversuch. Dieser hatte eine Apparatur zum Gegenstand, mittels der man 

die Ablenkung von Alphateilchen, die durch Folien verschiedenen Materials (wie z.B. dünne 

Goldfolie) geschossen wurden, in einem Mikroskop beobachtete. Natürlich musste dies unter 

einem Vakuum durchgeführt werden, da man 

vorher bereits vereinzelte Ablenkungen von 

Alpha-Teilchen an Luftmolekülen beobachten 

konnte (siehe Abbildung rechts). 
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In seinem Versuchen beobachtete 

RUTHERFORD mit Hilfe eines 

Szintillationsschirms, wie viele Teilchen unter 

welchem Winkel abgelenkt wurden. Dabei 

ergab sich, dass Ablenkungen unter kleineren 

Winkeln weit häufiger vorkommen als 

Ablenkungen unter einem großen Winkel. 

Zugleich ändern sich die Ablenkungswinkel 

mit dem verwendeten Material der Folie, 

wobei er eine Proportionalität feststellte: Wahrscheinlichkeit Ablenkungen von � -Teilchen ~ Z² 

Aus diesen Beobachtungen folgerte RUTHERFORD, dass, da er auch Ablenkungen von 180° 

feststellte, die Massen der Teilchen, von denen die Alpha-Teilchen abgelenkt wurden, größer 

als die der Alpha-Teilchen sind. Somit konnte er – weil er wusste, dass Elektronen 7300-mal 

leichter als Alpha-Teilchen waren – die Elektronen als Streuteilchen ausschließen. 

RUTHERFORD ging dann von positiven Teilchen (stoßen positiv geladene Alpha-Teilchen 

ab) aus und konnte aus den ermittelten Werten in einer Gleichung, als einzig fehlende Größe, 

die Kernladungszahl Z bestimmen, die bekanntermaßen die Protonenanzahl eines Atoms 

wiedergibt. Dank diesen Erkenntnissen stellte er folgendes Atommodell auf: 

1) Atome haben zwar einen Durchmesser von ca. 10-10m, fast die gesamte Masse ist 

jedoch in einem Atomkern von 10-14m konzentriert. 

2) Die gesamte positive Ladung befindet sich in diesem Atomkern. 

3) Die negative Ladung in Form der Elektronen befindet sich in einer Atomhülle. In 

dieser bewegen sich die Elektronen auf Kreisbahnen, welche dem Atom seine Größe 

geben, um den Kern. 

4) Die Zentralkraft zwischen den negativen Elektronen und dem positiven Kern ist 

einfach die elektrostatische Anziehungskraft zwischen beidem (positiv �  �  negativ). 

Damit war die Idee von Hülle und Kern eines Atoms festgeschrieben und gleichzeitig 

auch zwei Teilbereiche der Physik, nämlich die Kernphysik und die Atomphysik der Hülle 

(die Beziehungen mehrerer Atomhüllen zueinander ist dann Gegenstand der Chemie). Doch 

auch RUTHERFORDs Modell wies Grenzen auf, denn weshalb beispielsweise die Elektronen 

auf bestimmten Kreisbahnen wie die Planeten um die Sonne fliegen, das ist mit dem Modell 

nicht erklärt; ebenso wenig, wie die Überlegung, dass die Elektronen als kreisende Dipole 

eigentlich nach einiger Zeit in den Kern stürzen müssten – was sie bei den Atomen, die ja 

dahingehend als stabil gelten, nicht tun. Auch Gas-Emissionsspektren bereiten ihm Probleme. 
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Elektronen kreisen auf Bahnen 
- Das Bohrsche Atommodell - 

Im Jahre 1885 erblickte in Kopenhagen der Sohn eines Physiologen das Licht der Welt: 

Niels BOHR. Seine Mutter stammte aus einer reichen Bankiers-Familie und so wuchs der 

junge Niels in der wohlhabenden dänischen Mittelschicht auf. Auch er war – wie viele seiner 

späteren Kollegen – ein Genie in der Schule und noch dazu ein guter Sportler. Sein Vater 

weckte das Interesse für die Physik in ihm, und so studierte er erst an der Universität in 

Kopenhagen Physik, bevor er ebenfalls an das Laboratorium von THOMSON wechselte, wo 

er dann Bekanntschaft mit RUTHERFORD und seinem Atommodell machte. 

BOHR schickte sich an, die Phänomene, die sich mit dem Rutherfordschen Atommodell 

nicht erklären ließen, in einem optimierten Modell zu vereinen. Im Wesentlichen waren dies 

die Phänomene um die Elektronenbewegung, dass sie sich auf genauen Bahnen bewegen und 

dabei keine Energie verlieren, aber die Atome bei entsprechender Anregung Energie in 

bestimmten, für die Atomart charakteristischen, Quanten emittieren und auch nur solche 

Energiequanten wieder absorbieren können, wie das beispielsweise bei den Fraunhoferschen 

Linien (dunkle Linien) im Sonnenlichtspektrum der Fall ist, die genau dann auftreten, wenn 

ein Stoff in der Sonnen- und Erdatmosphäre vorkommt und somit die eigenen auf der Sonne 

emittierten Quanten auf der Erde wieder absorbiert. 

Darum ergänzte BOHR 1913 das Atommodell von RUTHERFORD um zwei Postulate, 

wobei er auf die Erkenntnisse der gequantelten Energie von Max PLANCK und Albert 

EINSTEIN zurückgriff: 

1) Die Quantenbedingung besagt, dass der Bahndrehimpuls L ein 

natürliches Vielfaches von h/2�  ist, und somit also auch ein konstanter 

Wert. Die Elektronen bewegen sich auf diesen Bahnen strahlungsfrei 

und das genannte Vielfache ist die charakteristische Quantenzahl 

einer Bahn, auf der Elektronen eine Gesamtenergie von E = Ekin  + Epot  

besitzen. Dank ausschließlicher Naturkonstanten lässt sich somit die 

Energie für eine Bahn n mit En = -13,6eV · 1/n2 berechnen. 

2) Die Frequenzbedingung beschreibt die „Bahnsprünge“ von Elektronen 

in energiereichere oder energieärmere Niveaus. Beim Übergang zu 

einem energieärmeren wird Energie freigesetzt (emittiert), beim 

Sprung auf eine energiereichere Bahn wird Energie aufgenommen 

(absorbiert) – siehe Abbildung links. 
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Damit kam man, nach Berücksichtigung der Postulate in den Gleichungen für die 

Kreisbahn der Elektronen im Atom und deren Zentralkraft, zu dem Ergebnis, dass die 

Elektronen nur auf diskreten Bahnen mit bestimmtem Radius kreisen können, die nur von 

dem jeweiligen Bahnlevel und von Naturkonstanten abhängen. Auf der innersten Bahn 

befindet sich ein Elektron im Grundzustand mit dem so genannten Bohrschen Radius von 

0,5·10-10m, bei der es die geringste Energie besitzt. Da die Elektronen nicht von ihren Bahnen 

abdriften, ist die Fliehkraft genauso groß wie die elektrostatische Anziehungskraft bzw. die 

Zentralkraft. Um eine äußere Bahn zu erreichen muss einem Elektron Energie gegen die 

Anziehungskraft des Kerns zugeführt werden, somit besitzen weiter entfernte Elektronen auch 

eine höhere Energie. Die möglichen Energiezustände, die die Elektronen annehmen können, 

nennt man Energieniveaus, und diese sind, wie bereits oben bei den Bahnen erwähnt, nur vom 

Bahnniveau abhängig. 

Mittels der Erkenntnis um die Energieniveaus der Elektronen ist es nun möglich, mit dem 

Bohrschen Atommodell die Entstehung und Wirkung von Licht zu erklären. Denn der Sprung 

eines Elektrons auf ein anderes Energieniveau ist nur mit der Absorption (Übergang auf 

höheres) oder Emission (Übergang auf niedrigeres Level) eines Lichtquants in der 

Größenordnung ELichtquant  = h·f = � EElektronensprung  (Energieübertrag 1:1 von Elektron zu 

Lichtquant) möglich. Dank der zahlreichen Naturkonstanten lassen sich so schnell die 

Frequenzen des Lichts berechnen, das bei Sprüngen von bestimmten Niveaus ausgesendet 

wird. Dafür gibt es bestimmte Serien für einen Sprung auf ein bestimmtes Niveau, z.B. die 

Balmer-Serie für den Übergang von einem höheren auf das zweite Niveau. 

Die Serien im Energieniveauschema (siehe 

rechte Abbildung)  geben Aufschluss über die 

Energie der emittierten Strahlung und damit 

über die Wellenlänge des entstehenden Lichts. 

Beim Wasserstoff entsteht nur Licht durch die 

Quanten der Balmer-Serie, da es die sichtbare 

Wellenlänge enthält. Alle Linien stellen dann 

auch genau solche Energiequanten dar, die 

von den H-Atomen absorbiert werden können. 

So entstehen auch die typischen Spektren der Stoffe: Wird ein bestimmter Stoff mit Licht 

durchleuchtet (z.B. mit weißem Sonnenlicht), so treten im Spektrum bei jener Frequenz 

schwarze Linien auf, wo Lichtquanten durch den Stoff absorbiert werden (oder wo sie vorher 

womöglich schon nicht emittiert wurden, falls es sich nicht um weißes Licht handeln sollte). 
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Dieselben Stellen sind es, die beim Emissionsspektrum (Emission von Lichtquanten – z.B. 

durch Erhitzen) des Stoffes als farbige Streifen sichtbar werden. Hier am Beispiel Natrium: 

 

 

Man kann also zusammenfassend bei dem Bohrschen Atommodell von einer 

entscheidenden Weiterentwicklung sprechen, die den Weg zu unserem heutigen Verständnis 

des Mikrokosmos in Zusammenhang mit den Quanten geebnet hat, denn sie brach eindeutig 

mit der klassischen Physik – z.B. bei den diskreten Elektronenbahnen. Nach dem Modell 

lassen sich die Energieänderungen einfach als Quanten verstehen und handhaben, und 

besonders im Umgang mit Wasserstoff oder ähnlichen Ionen (mit einem Elektron in der 

Hülle) lassen sich Spektrum, Größe und die spezifische Röntgenstrahlung eines Elements sehr 

genau theoretisch bestimmen, wie an den Energieniveau-Serien bereits dargestellt. 

Doch auch BOHRs Modell war noch lange nicht ausgereift, denn es gibt schließlich nicht 

nur Wasserstoff, den es zu beschreiben gilt. Außerdem wurde die Idee der exakt 

berechenbaren Kreisbahnen infrage gestellt, da es etwa im Gegensatz zu Beobachtungen des 

Kugelmodells aus der Gastheorie stand. Auch die Linien der Spektren wurden später ebenfalls 

von HEISENBERG nicht als diskret angenommen, sodass BOHR dabei Unschärfen nicht 
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berücksichtigt hätte und sich die Linien mit verschiedener Intensität verteilen und viel größer 

wären, als durch das Bohrsche Atommodell angenommen; auch welchen Einfluss 

Magnetfelder bei der Aufspaltung von Spektrallinien ausüben, ist mit dem Modell nicht 

erklärbar. Des Weiteren treten die späteren Wellenvorstellungen den bohrschen Kreisbahnen 

entgegen, beispielsweise durch DE BROGLIE, der die Bewegung der Elektronen auf den 

Kern umlaufenden Wellen betrachtet. Das auffälligste in der Rückbetrachtung mag für den 

Betrachter aber wahrscheinlich der Fakt sein, dass BOHR seine Postulate willkürlich 

aufgestellt hat, und sie nur durch ihr Funktionieren in Experimenten ihre 

Existenzberechtigung erhielten. Denn er sagte etwa, dass Elektronen auf ihren Bahn-

Bewegungen nicht strahlen würden, aber erklären konnte er dies mit seinem Atommodell 

nicht. 

Und so mussten zwangsläufig noch weitere Modelle folgen. Da wäre zum einen natürlich 

Arnold SOMMERFELD zu nennen, der das Bohrsche Atommodell verfeinert hat. Im 

Speziellen widmete er sich den Elektronenbahnen, die ja auch bei BOHR immer noch im 

Sinne der klassischen Physik (mit Hilfe der Mechanik) beschrieben wurden, unter der 

Bedingung, dass sie gequantelt und somit konstant sind (siehe Drehimpuls). Dieser Fakt 

wurde auch durch SOMMERFELD wenig verändert, allerdings erklärte er die 

Elektronenbahnen als Ellipsen und den Kreis – der von BOHR für alle Bahnen angenommen 

wurde – als einen Spezialfall dieser Ellipsen. Im Grunde wird hier der gleiche 

Gedankenschritt, wie von Kopernikus zu Kepler bei den Planetenrotationen im Makrokosmos 

getätigt, bei den Elektronenrotationen im Mikrokosmos vorgenommen; nicht zuletzt 

deswegen, da die Gravitationskraft und das Coulombsche Gesetz in enger Beziehung 

zueinander stehen. Die aus den Ellipsen folgende Erkenntnis, dass nämlich für die 

Beschreibung der Ellipsen wenigstens zwei Variablen benötigt werden, statt wie beim Kreis 

nur eine Quantenzahl, führt zu der Einführung von Haupt- und Nebenquantenzahl, womit sich 

nun auch die Feinstruktur im Wasserstoffspektrum erklären ließ. Die Ungenauigkeiten im 

Spektrum, die sich mit BOHR nicht erklären ließen, kann man nun auf die unterschiedlichen 

Energien der Nebenquantenzahlen bei gleicher Hauptquantenzahl zurückführen. 

Als Letztes sollte nun vielleicht noch ein Atommodell genannt werden, welches noch viel 

konsequenter auf das Quantenverständnis setzte: das Orbitalmodell von 1928. Orbitale sind 

Wellenfunktionen einzelner Elektronen und mithilfe dieser kann man 

Aufenthaltswahrscheinlichkeiten von Elektronen bestimmen, denn laut HEISENBERGs 

Unschärferelation lassen sich die Orte nicht genau ermitteln. Daher gibt es in diesem Modell 

auch keine Bahnen (gleich welcher Art) mehr, auf denen die Elektronen kreisen würden. 
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