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2 Einführung in die Atomtheorie

/Zusammenfassung
Die moderne Atomtheorie geht auf die Arbeiten von John Dalton zurück und
basiert auf dem Gesetz der Erhaltung der Masse und dem Gesetz der konstanten
Proportionen. Dalton fügte dem das Gesetz der multiplen Proportionen hinzu.

Ein Atom ist das kleinste Teilchen eines Elements; durch Verknüpfung mit
Atomen anderer Elemente entstehen die Verbindungen. Das Atom ist aus sub-
atomaren Teilchen, den Elektronen, Protonen und Neutronen, aufgebaut. Das Elek-
tron hat eine negative Ladung – e, das Proton eine positive Ladung + e. Das
Neutron ist ungeladen. Proton und Neutron haben ähnliche Masse, die Masse
des Elektrons ist erheblich kleiner.

Die Protonen und Neutronen befinden sich im Atomkern, der sich im Mittel-
punkt des Atoms befindet. Der Kern ist klein im Vergleich zum Gesamtatom, in
ihm ist fast die ganze Masse des Atoms vereint, und er ist positiv geladen. Die
Elektronen umgeben den Kern und machen das Volumen des Atoms aus. Ein
Atom hat gleich viele Protonen wie Elektronen. Durch Wegnahme von Elektronen
entstehen positiv geladene Ionen, durch Zufügung von Elektronen entstehen
negativ geladene Ionen. Die Ordnungszahl eines Elements entspricht der Zahl
der Protonen in seinen Atomen, die Massenzahl entspricht der Zahl von Protonen
und Neutronen zusammengenommen. Atome eines Elements können unter-
schiedlich viele Neutronen und damit unterschiedliche Massenzahlen haben, sie
heißen Isotope. Die Atommasse wird auf eine Skala bezogen, auf der die Masse
des Atoms 12

6C 12 u beträgt. Als Atommasse für ein Element wird der Mittelwert
der Massen seiner Isotope unter Berücksichtigung ihrer relativen natürlichen
Häufigkeit angegeben.

Grundlage für die moderne Chemie ist die Theorie der Atome. Das Verständnis
für den Aufbau der Atome und die Art, wie sie miteinander in Wechselwirkung
treten, ist von zentraler Bedeutung in der Chemie. Dieses Kapitel gibt einen
ersten Einblick in die Theorie; eine weitere Vertiefung folgt in Kapitel ▶ 6
(Elektronenstruktur der Atome, S. 72) und Kapitel ▶ 35 (Kernchemie, S. 606).

2.1 Die Dalton-Atomtheorie
Nach der altgriechischen Atomtheorie kommt man bei wiederholter Zerteilung
von Materie irgendwann zu kleinsten, nicht mehr weiter teilbaren Teilchen,
den Atomen. Das griechische Wort atomos bedeutet „unteilbar“. Die altgrie-
chischen Theorien basierten auf rein abstrakter Überlegung, nicht auf Experi-
menten. Die Atomtheorie war zweitausend Jahre lang reine Spekulation. In
seinem Buch The Sceptical Chymist (1661) akzeptierte Robert Boyle die Existenz
von Atomen, ebenso wie Isaac Newton in seinen Büchern Principia (1687) und
Opticks (1704). Aber erst John Dalton entwickelte in den Jahren 1803 bis 1808
eine Atomtheorie, die er von beobachteten Gesetzmäßigkeiten bei chemischen
Reaktionen ableitete. Seine Theorie ist quantitativer Natur, den Atomen wurden
relative Massen zugeordnet. Die Hauptpostulate der Dalton-Theorie sind:
● Elemente bestehen aus extrem kleinen Teilchen, den Atomen. Alle Atome
eines Elementes sind gleich, und die Atome verschiedener Elemente sind
verschieden.

● Bei chemischen Reaktionen werden Atome miteinander verbunden oder von-
einander getrennt. Dabei werden nie Atome zerstört oder neu gebildet, und
kein Atom eines Elements wird in das eines anderen Elements verwandelt.

● Eine chemische Verbindung resultiert aus der Verknüpfung der Atome von
zwei oder mehr Elementen. Eine gegebene Verbindung enthält immer die
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gleichen Atomsorten, die in einem festen Mengenverhältnis miteinander ver-
knüpft sind.

Die Dalton-Theorie ist heute noch gültig, wenn auch sein erstes Postulat etwas
modifiziert werden musste. Nach heutiger Kenntnis bestehen die Atome eines
Elements aus verschiedenen Atomsorten, die sich in ihren Massen unterschei-
den (Isotope; eingehendere Diskussion folgt in Abschnitten ▶ 2.7 und ▶ 2.8,
S. 37). In ihren chemischen Eigenschaften sind die Atome eines Elements je-
doch völlig gleich und unterscheiden sich von denen anderer Elemente. Die
unterschiedliche Masse ist nur von untergeordneter Bedeutung und stört
auch bei quantitativen Berechnungen nicht, da man in fast allen Fällen keine
Fehler begeht, wenn man alle Atome eines Elements als gleich behandelt und
mit einem Mittelwert für die Masse rechnet.

Dalton hat die quantitativen Aspekte seiner Theorie von folgenden Gesetzen
über die Zusammensetzung von Verbindungen abgeleitet:
● Gesetz der Erhaltung der Masse: Während einer chemischen Reaktion lässt
sich keine Veränderung der Gesamtmasse beobachten. Die Summe der Mas-
sen aller miteinander reagierenden Substanzen ist gleich der Masse aller
Produkte. Dieses Gesetz wird durch das zweite Postulat von Dalton erklärt.

● Gesetz der konstanten Proportionen (J. Proust, 1799). In einer Verbindung
sind stets die gleichen Elemente im gleichen Massenverhältnis enthalten.
Dieses Gesetz wird durch das dritte Dalton-Postulat erklärt.

Basierend auf seiner Theorie hat Dalton ein drittes Gesetz formuliert:
● Gesetz der multiplen Proportionen: Wenn zwei Elemente A und B mehr als
eine Verbindung miteinander eingehen, dann stehen die Massen von A, die
sich mit einer bestimmten Masse von B verbinden, in einem ganzzahligen
Verhältnis zueinander.
Das Gesetz folgt aus der Anschauung, dass die Atome einer Verbindung in
einem festen Zahlenverhältnis verknüpft werden. Zum Beispiel bilden Koh-
lenstoff und Sauerstoff zwei Verbindungen, Kohlenmonoxid (CO) und Kohlen-
dioxid (CO2). Im Kohlenmonoxid ist ein Kohlenstoff- mit einem Sauerstoff-
Atom verbunden, im Kohlendioxid sind es ein Kohlenstoff- und zwei Sauer-
stoff-Atome. Wie experimentell überprüfbar ist, kommen auf 12 Gramm Koh-
lenstoff 16 Gramm Sauerstoff im Kohlenmonoxid und 32 Gramm Sauerstoff
im Kohlendioxid; die Sauerstoffmassen in den beiden Verbindungen verhal-
ten sich wie 1 zu 2.

2.2 Das Elektron
Nach der altgriechischen und der Dalton-Theorie gelten die Atome als die
kleinstmöglichen Bausteine der Materie. Gegen Ende des 19. Jahrhunderts
zeichnete sich ab, dass die Atome selbst aus noch kleineren Teilchen aufgebaut
sein müssten. Experimente mit der Elektrizität führten zu dieser Erkenntnis.

Humphry Davy entdeckte 1807 – 1808 die fünf Elemente Natrium, Kalium,
Calcium, Strontium und Barium, als er bestimmte Verbindungen mit elektri-
schem Strom zersetzte. Als verbindende Kräfte zwischen den Elementen
schloss er auf Anziehungskräfte elektrischer Natur.

Michael Faraday führte 1832 – 1833 wegweisende Experimente zur Elektro-
lyse durch, dem Prozess, bei dem Verbindungen durch elektrischen Strom zer-
setzt werden. Er entdeckte die Gesetze der Elektrolyse, die eine Beziehung
zwischen zersetzter Stoffmenge und eingesetzter Strommenge herstellen (Ab-
schnitt ▶ 22.4, S. 349). Basierend auf Faradays Arbeiten, schlug George John-
stone Stoney 1874 die Existenz von elektrischen Ladungsträgern vor, die mit
Atomen assoziiert sind. 1891 gab er diesen Ladungsträgern den Namen Elek-
tron.

John Dalton
* 1766 Eaglesfield/England
† 1844 Manchester

Unter Chemikern ist es Mode geworden, das
klare und griffige Wort Atom durch den dif-
fusen Begriff „Zentrum“ zu ersetzen. Sie fol-
gen damit der Inflation der „Zentren“ im
allgemeinen Sprachgebrauch (Einkaufszen-
tren, Kosmetikzentren, Jobzentren usw.).
Danach befinden sich nicht weniger als 3 ·
1022 „Zentren“ in einem Gramm Wasser. Ein
C60-Molekül hat 60 „Kohlenstoff-Zentren“;
keines davon befindet sich im Zentrum des
Moleküls.

Joseph J. Thomson
* 1856 Manchester
† 1940 Cambridge
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Bei Versuchen, elektrischen Strom durch Vakuum zu leiten, entdeckte Julius
Plücker 1859 die Kathodenstrahlen. Zwei Elektroden befinden sich in einem
evakuierten Glasrohr. Wird an sie eine Hochspannung angelegt, so geht ein
Strahl von der negativen Elektrode, der Kathode, aus. Die Strahlen sind elek-
trisch negativ geladen, bewegen sich geradlinig und verursachen ein Leuchten,
wenn sie auf die Glaswand auftreffen. In der zweiten Hälfte des neunzehnten
Jahrhunderts wurde viel mit Kathodenstrahlen experimentiert. Die Strahlen
wurden als schnell bewegte, negativ geladene Teilchenströme gedeutet. Für
die Teilchen setzte sich Stoneys Name Elektron durch. Unabhängig von der
Zusammensetzung der Kathode werden immer Elektronen gleicher Art abge-
strahlt.

Wenn der Elektronenstrahl in der Kathodenstrahlröhre zwischen zwei Plat-
ten durchtritt, an denen eine elektrische Spannung anliegt, so wird der Strahl
abgelenkt (▶Abb. 2.1). Bei gegebener Spannung hängt das Ausmaß der Ablen-
kung geladener Teilchen in einem elektrischen Feld von zwei Faktoren ab:
● Je höher die Ladung q der Teilchen, desto größer ist die Ablenkung.
● Je größer die Masse m der Teilchen, desto geringer ist die Ablenkung; die
Ablenkung ist proportional zu 1/m.

Das Verhältnis q/m ist demnach maßgeblich für die Größe der Ablenkung. Auch
ein Magnetfeld verursacht eine Ablenkung, jedoch in einer Richtung senkrecht
zum Feld (▶Abb. 2.1). Durch Messung der Ablenkung von Kathodenstrahlen in
elektrischen und magnetischen Feldern bestimmte Joseph Thomson 1897 den
Wert q/m für das Elektron:

q/m (Elektron) = – 1,7588 · 108 C/g

2.2.1 Die Ladung des Elektrons
Die erste genaue Messung der Ladung des Elektrons wurde 1909 von Robert
Millikan durchgeführt (▶Abb. 2.2). Er erzeugte Elektronen durch Einwirkung
von Röntgenstrahlen auf Luft. Kleine Öltropfen nehmen die Elektronen auf. Die
Öltropfen sinken zwischen zwei waagerecht angeordneten Platten, wobei aus
der Sinkgeschwindigkeit die Masse eines Tropfens bestimmt wird. Die Platten
werden an eine elektrische Spannung mit dem Pluspol an der oberen Platte
angeschlossen, und die Spannung wird so eingestellt, dass der Tropfen nicht
weiter sinkt und in der Schwebe gehalten wird. Aus der entsprechenden Span-
nung und der Masse kann die Ladung des Tropfens berechnet werden.

Ein Tropfen kann mehrere Elektronen aufnehmen; in allen Fällen ist die
Ladung ein ganzes Vielfaches der Ladung des Elektrons.

Der Wert e wird die Elementarladung genannt. Das Elektron ist negativ
geladen. Die Masse des Elektrons kann aus den Werten e/m und e berechnet
werden.

2.3 Das Proton
Aus Atomen und Molekülen können Elektronen entfernt werden. Dabei bleiben
positiv geladene Teilchen zurück; der Betrag der positiven Ladung entspricht
der Zahl der entfernten Elektronen. Wird einem Neon-Atom (Symbol Ne) ein
Elektron entrissen, so erhält man ein Ne+-Teilchen, ein Ne+-Ion; bei Wegnahme
von zwei Elektronen entsteht ein Ne2+-Ion usw. Positive Ionen dieser Art ent-
stehen in einer Kathodenstrahlröhre, wenn sich in ihr ein Gas wie zum Beispiel
Neon befindet; durch den Beschuss der Gasatome mit den Elektronen des
Kathodenstrahls werden Elektronen aus den Atomen herausgeschossen. Die
positiv geladenen Ionen werden zur negativ geladenen Elektrode, also zur Ka-
thode beschleunigt. Wenn in die Kathode Löcher („Kanäle“) gebohrt sind, so

Abb. 2.1 Ablenkung eines Kathodenstrahls.
a in einem elektrischen Feld;
b in einem Magnetfeld.

Abb. 2.2 Versuchsanordnung von Millikan zur
Bestimmung der Ladung des Elektrons.

Abb. 2.3 Erzeugung von positiv geladenen
Kanalstrahlen.

Kathodenstrahl

h d

Anode
(+)

Kanal-
strahlen

Ladung des Elektrons:
q = – e = –1,6022 · 10–19 C
Masse des Elektrons:
m = 9,1094 · 10–28 g
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fliegen die positiven Ionen hindurch (▶Abb. 2.3). Die Elektronen des Kathoden-
strahls fliegen in entgegengesetzter Richtung (auf die positive Elektrode, die
Anode).

Die Ablenkung der Strahlen positiver Ionen (Kanalstrahlen) im elektrischen
und im magnetischen Feld wurde von Wilhelm Wien (1898) und J. J. Thomson
(1906) untersucht. Sie bestimmten Werte für q/m nach derselben Methode wie
bei den Kathodenstrahlen, z. B.:

q/m (Wasserstoff) = 9,5791 · 104 C/g

Wenn verschiedene Gase in der Entladungsröhre eingesetzt werden, so entste-
hen verschiedene Arten von positiven Ionen. Das positive Ion mit der kleinsten
jemals beobachteten Masse (größter q/m-Wert) entsteht bei Verwendung von
Wasserstoff. Dieses kleinste positive Ion wird Proton genannt. Es ist Bestandteil
aller Atome. Seine Ladung hat den gleichen Betrag wie die des Elektrons, jedoch
mit positivem Vorzeichen. Die Masse des Protons ist 1836-mal größer als die
des Elektrons.

2.4 Das Neutron
Da Atome elektrisch neutral sind, muss ein Atom gleich viele Elektronen wie
Protonen enthalten. Die tatsächlichen Massen der Atome (ausgenommen Was-
serstoff) sind größer als die Summe der Massen der darin enthaltenen Protonen
und Elektronen. Zur Erklärung dieses Sachverhalts postulierte Ernest Ruther-
ford (1920) die Existenz zusätzlicher, ungeladener Teilchen. Solche Teilchen
sind wegen ihrer fehlenden Ladung schwer nachweisbar. Trotzdem wies
James Chadwick 1932 die Existenz des Neutrons nach. Aus Messwerten von
bestimmten Atomkernumwandlungsprozessen, bei denen Neutronen entstehen
(s. Abschnitt ▶ 35.8.2, S. 621), konnte er die Masse des Neutrons ermitteln. Sie
ist geringfügig größer als die Masse des Protons.

Die Eigenschaften von Elektron, Proton und Neutron sind in ▶ Tab. 2.1 zu-
sammengestellt. Neben diesen Teilchen kennt man weitere Elementarteilchen,
die jedoch für das Verständnis der Chemie ohne Bedeutung sind.

2.5 Aufbau der Atome

2.5.1 Natürliche Radioaktivität
Manche Atome bestehen aus instabilen Kombinationen der subatomaren Teil-
chen. Sie zerfallen plötzlich unter Abgabe von Strahlung und werden dabei in
Atome anderer Elemente umgewandelt. Diese Erscheinung, die Radioaktivität,
wurde 1896 von Henri Becquerel entdeckt. Rutherford konnte die drei Arten
der beobachteten Strahlung erklären. Sie werden Alpha- (α-), Beta- (β-) und
Gamma- (γ-)Strahlen genannt. Weitere Arten von Strahlung radioaktiver Sub-

Tab. 2.1 Subatomare Teilchen.

Masse/g Masse/ua Ladung/eb

Elektron 9,10 938 · 10– 28 0,0 005 4858 – 1

Proton 1,67 262 · 10– 24 1,007 276 + 1

Neutron 1,67 493 · 10– 24 1,008 665 0

a Eine Atommasseneinheit (u) ist 1
12 der Masse des Atoms 12C (s. Abschnitt ▶ 2.8, S. 38).

b Die Einheit der Ladung ist e = 1,6 021 765 10 – 19 Coulomb.

Ladung des Protons:
q = + e = 1,6022 · 10–19 C
Masse des Protons:
m = 1,6726 · 10–24 g

Masse des Neutrons:
m = 1,6749 · 10–24 g

Ernest Rutherford
* 1871 Brightwater/Neuseeland
† 1937 Cambridge
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stanzen sind bekannt; sie treten jedoch nicht bei natürlich vorkommenden
Elementen auf.

α-Strahlen bestehen aus Teilchen mit etwa der vierfachen Masse eines Pro-
tons und mit +2 Elementarladungen. Die Teilchen sind aus zwei Protonen und
zwei Neutronen aufgebaut. Sie werden aus einer radioaktiven Substanz mit
Geschwindigkeiten über 10 000 km/s emittiert.

β-Strahlen bestehen aus Elektronen, die mit etwa 130 000 km/s emittiert
werden.

γ-Strahlen sind elektromagnetische Strahlen ähnlich wie Röntgenstrahlen,
sie sind jedoch kurzwelliger und energiereicher.

2.5.2 Das Rutherford-Atommodell
1911 berichtete Rutherford über Experimente mit Hilfe von α-Strahlen. Ein
Strahl von α-Teilchen wurde auf eine 0,004mm dicke Folie aus Gold, Silber
oder Kupfer gerichtet. Die Mehrzahl der α-Teilchen flog geradlinig durch die
Folie hindurch. Einige α-Teilchen wurden jedoch seitwärts abgelenkt, und man-
che wurden in Richtung auf die Strahlenquelle zurückgeworfen (▶Abb. 2.4).
Diese Befunde konnten durch folgende Annahme des Aufbaus der Atome er-
klärt werden:
● Im Mittelpunkt des Atoms befindet sich ein Atomkern. Fast die gesamte
Atommasse und die ganze positive Ladung ist im Atomkern vereint. Nach
unseren heutigen Vorstellungen besteht der Atomkern aus Protonen und
Neutronen, die zusammen die Masse des Kerns ausmachen. Die Protonen
sind für die positive Ladung des Kerns verantwortlich. Trotz der gegenseiti-
gen Abstoßung der gleichsinnig geladenen Protonen werden die Teilchen im
Kern zusammengehalten. Der Zusammenhalt wird durch die starke Kern-
kraft vermittelt. Diese ist eine der fundamentalen Kraftwirkungen in der
Natur; sie ist stärker als die elektrostatische Abstoßung zwischen den Pro-
tonen, hat aber nur eine sehr geringe Reichweite, d. h. sie wirkt nur, solange
die Teilchen dicht beieinander sind (die Situation ist ähnlich wie bei zwei
positiv geladenen Kugeln, die durch einen Klebstoff zusammengehalten wer-
den; wird die Klebstelle auch nur ein wenig auseinandergerissen, so fliegen
die Kugeln auseinander).

● Elektronen nehmen fast das ganze Volumen des Atoms ein. Sie befinden sich
außerhalb des Atomkerns und umkreisen ihn in schneller Bewegung. Damit
das Atom insgesamt elektrisch neutral ist, muss die Zahl der negativ gelade-
nen Elektronen mit der Zahl der positiv geladenen Protonen im Kern über-
einstimmen.

Der Atomkern ist sehr klein, sein Durchmesser liegt in der Größenordnung von
1 fm (1 Femtometer = 10– 15 m). Der Durchmesser des Atoms beträgt dagegen
100 bis 400 pm (1 Picometer = 10– 12 m) und ist somit mehr als 100 000-mal
größer als der Atomkern. Der Großteil des Volumens eines Atoms ist demnach
leerer Raum, und deshalb können die meisten α-Teilchen ungehindert durch
eine Metallfolie hindurchfliegen. Die leichten Elektronen können die viel
schwereren, schnell bewegten α-Teilchen nicht ablenken. Nur wenn ein (positiv
geladenes) α-Teilchen nahe an einen (positiv geladenen) Atomkern kommt,
wird es abgestoßen und vom geraden Weg abgelenkt. In den seltenen Fällen
eines direkten Zusammenstoßes von α-Teilchen und Kern wird das α-Teilchen
zurückgeworfen.

Stabile Atomkerne enthalten in der Regel etwa genauso viele bis 11
2-mal so

viele Neutronen wie Protonen. Weitere Einzelheiten zum Aufbau und zur Sta-
bilität von Atomkernen werden in Kapitel ▶ 35.1 (S. 607) behandelt.

Abb. 2.4 Ablenkung und Rückstoß von α-
Teilchen durch die Atomkerne einer Metallfolie
in Rutherfords Experiment (die Größen von
Atomhülle und Atomkern sind nicht maßstabs-
getreu).

Durchmesser von
Atomkernen: ~ 1 fm = 10–15 m
Atomen: 100 bis 400 pm

100 · 10–12 bis 400 · 10–12 m
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