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In diesem Herbst vor 100 Jahren publizierte der junge d�ni-
sche Physiker Niels Bohr im Alter von 27 Jahren seine
Atommodelle.[1] Nach der Promotion hatte er im Jahr 1911–
1912 die Zentren der experimentellen und theoretischen
Atomphysik besucht: Cambridge (wo Thomson, Nobelpreis-
tr�ger 1906, das Elektron 1897 identifiziert hatte) und Man-
chester (wo Baron Rutherford mit dem Chemie-Nobelpreis
1908 f�r Untersuchungen zur Radioaktivit�t 1911 den
Atomkern nachgewiesen hatte). Bohrs Ernte seines Eng-
landaufenthalts waren insbesondere drei Arbeiten mit dem
umfassenden Titel „On the Constitution of Atoms and Mo-
lecules“ im Philosophical Magazine im Herbst 1913.[1a] Sie
wurden sp�ter als „Bohrs Trilogie“ ber�hmt. Seine Ergeb-
nisse brachten ihm 1922 (Abbildung 1) den Nobelpreis „f�r
die Untersuchung der Atomstruktur“ ein.[2]

Zun�chst wollen wir die Entwicklung der atomistischen
Vorstellungen in Chemie und Physik bis zum Beginn des 20.
Jahrhunderts nachzeichnen (Abschnitt 1), als zwar viele ato-
mistische Fakten bekannt waren, aber physikalisch unerkl�r-
bar blieben. Einige Wissenschaftler fanden, die klassische
Physik erfordere Umformulierungen, und mit klassischer
Physik unvertr�gliche Hypothesen tauchten auf. Vor diesem
Hintergrund wollen wir Bohrs wesentliche Gedanken aus
dem Jahr 1912–1913 zu Struktur und Spektren der Atome, zur
periodischen Anordnung der Elemente und zur chemischen
Bindung referieren (Abschnitt 2). Schließlich werden wir
Bohrs f�r die Chemie bleibende Erkenntnisse wie auch seine
�berholten Vermutungen darstellen (Abschnitt 3). In diesem
Zusammenhang beleuchten wir einige f�r die Chemie we-
sentliche physikalische Entdeckungen der 1920er Jahre:
Elektronenspin, Pauli-Prinzip und Unsch�rfebeziehung. Wir
schließen mit wissenschaftlichen und philosophischen An-
merkungen sowie mit dem Hinweis auf chemie-relevante

Einsichten Bohrs, die bis heute kaum Eingang in die Lehr-
b�cher der allgemeinen Chemie gefunden haben.

Neuere knappe Artikel zu Bohrs Atommodellen findet
man etwa bei Lit. [3–5], ein exzellentes Buch zu unserem
Thema bei Lit. [6] und die entsprechenden kommentierten
Schriften Bohrs in den „Collected Works“ von Lit. [7, 8]. Wir
konzentrieren uns nur auf Bohrs chemie-relevante Elektro-
nentheorie ohne die Kerntheorie.

1. Atomismus in Chemie und Physik vor Bohr

Vom Altertum bis zu Maxwells Elektrodynamik. Vor 2500
Jahren wurde in Griechenland die Idee entwickelt, dass die
Welt aus unwandelbaren Teilchen besteht, die physikalischen
Kausalgesetzen gehorchen.[9] Im ersten Jahrhundert v. Chr.
erkl�rte Titus Lucretius Carus in Rom viele chemische und
physikochemische Erscheinungen mit dem Teilchenmodell,
nat�rlich auf eine etwas naive und qualitative Weise. F�r
lange Zeit konnte sich der kausal-materialistische Ansatz
nicht gegen religiçse oder zweckgerichte Weltbilder wie das
Kontinuumsmodell des Aristoteles durchsetzen. Der Ato-
mismus starb aber auch im Mittelalter nie ganz aus.[10, 11]

Das Wiederaufleben der „kausal-mechanischen“ Atom-
vorstellungen kam mit der Renaissance allm�hlich in Gang.
1611 erkl�rte der deutsche Astronom Kepler die Symmetrie

Abbildung 1. Niels Bohr im Jahr seines Nobelpreises (1922).[2]
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und Struktur hexagonaler Schneekristalle mit dichtgepackten
harten kugligen Wasser-Teilchen. 1646 sch�tzte der franzçsi-
sche Arzt Magnien erstmalig die Molek�lgrçße realistisch aus
der Ausbreitung von Duftstoffen ab. 1661 definierte der
englische Gelehrte Robert Boyle die physischen Elemente als
Endprodukte experimenteller chemischer Analysen, was
schließlich gegen Ende des 18. Jahrhunderts von einer
Gruppe franzçsischer Chemiker um A. de Lavoisier realisiert
wurde. Anfang des 19. Jahrhunderts f�hrte der englische
Wissenschaftler John Dalton den mechanischen Atomismus
in die Grundlagen der modernen Chemie ein: Stoffe bestehen
aus Molek�len und diese ihrerseits aus unver�nderlichen
harten sph�rischen Atomen, die bei chemischer Bindung
aneinander kleben. Die stçchiometrischen Befunde der che-
mischen Statik konnten nun mithilfe von relativen Atomge-
wichten und den Valenzzahlen der Elemente quantitativ er-
kl�rt werden.[9–12]

Mitte des 18. Jahrhunderts initiierte Daniel Bernoulli die
kinetische Gastheorie. Dieser „kinetische“ Atomismus wurde
Mitte des 19. Jahrhunderts vom Clausius ausgearbeitet und
kulminierte dann in der statistischen Partikelmechanik von
Boltzmann, Maxwell und Gibbs. Chemische Reaktionskinetik
zu Reaktionsgleichgewichten konnte damit ph�nomenolo-
gisch erkl�rt werden. Maxwell, Vater auch der Elektrodyna-
mik, favorisierte ausdr�cklich das Konzept von Atomen als
„unver�nderlichen homogenen harten vibrierenden glocken-
artigen Elementarkçrpern“, die elektromagnetische Strah-
lung absorbieren und emittieren kçnnten.[11, 13]

Spekulationen �ber zwischenatomare Wechselwirkungen.
Ein „dynamischer“ Atomismus war ebenfalls seit dem 18.
Jahrhundert entwickelt worden, um die zwischenatomaren
Kr�fte kausal zu erkl�ren. Isaac Newton hatte die Atome als
attraktive Zentren in Analogie zu Gravitationszentren an-
gesehen, was der kroatische Gelehrte Rud̄er Bošković zu
attraktiv-repulsiven Zentren (womçglich von elektrischer
Art) ausbaute. Mit Voltas Erfindung der elektrischen Batterie
von 1800 konnten viele Verbindungen bequem elektrolysiert
werden, worauf Berzelius einen heteropolaren Bindungsme-
chanismus elektrisch-multipolarer Atome vorschlug. Faraday,
der Vater der Elektrochemie, favorisierte 1844 den dynami-
schen Atomismus explizit zugunsten des mechanischen. H.
von Helmholtz diskutierte in seiner einflussreichen Faraday-
Vorlesung von 1881 in London das Problem des Zusammen-
hangs langreichweitiger Coulomb-Kr�fte mit den kurzreich-

weitigen homçopolaren Bindungskr�ften zwischen irgendwie
elektrisch-strukturierten Atomen.[11–14]

W�hrend des Jahrhunderts von Berzelius bis Bohr gingen
alle Bindungsspekulationen vom Konzept einer statischen,
womçglich elektrisch-magnetischen Anziehung aus. Bewe-
gungen innerhalb der Atome wurden nur bei Austausch
elektromagnetischer Strahlung, nicht bei chemischen Wech-
selwirkungen in Betracht gezogen. Dies Vorurteil hielt sich,
wie die Bindungsmodelle von Stark (Abbildung 2), von Lewis
und Kossel (Abbildungen 3 und 5) und die Aussage Slaters
aus dem Jahre 1933 belegen, n�mlich dass „der Mechanismus
der [homçopolaren] Bindung darin besteht, dass [elektroni-
sche] Ladung zwischen den Kernen angeh�uft und elektro-
statisch von beiden Kernen angezogen wird, was die Bindung
verursacht“.[15] Die traditionelle Ansicht, dass Kovalenz ein
rein elektrostatisches Ph�nomen ist und die inneratomare
Elektronenkinematik keine verursachende Rolle spielt,
�berlebt in vielen Chemielehrb�chern und in Baders Theorie
der „Atome in Molek�len“ (QTAIM).[16]

Spekulationen �ber den inneren Atombau. Faktisch war
bis 1890 �ber die Atome nichts Detailliertes bekannt außer
ihren gas/fluid/kinetischen Ausdehnungen und Massen, dem
chemischen Verhalten und den UV/Vis-Spektern (beides
vermutlich elektrisch determiniert, aber physikalisch noch
vçllig unerkl�rlich). 1891 hatte Stoney[20] das Elektron als
Baustein der Atome diskutiert und ihm seinen heutigen Na-
men gegeben. Ein Meilenstein bei der Aufkl�rung der
Atomstruktur war 1897 Thomsons Nachweis von eben diesem
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Abbildung 2. Starks recht spekulatives Modell der elektrostatischen
Bindung im CO-Molek�l (1915).[17] �hnlich komplexe Modelle wurden
seit Berzelius (1815) wiederholt vorgeschlagen.

Abbildung 3. Kubische (links: Lewis)[18] und kreis-/kugelfçrmige Model-
le (rechts: Kossel)[19] der atomaren Struktur (1916), die die chemischen
und atomspektroskopischen Hinweise auf stabile Schalen mit 2 oder 8
Elektronen ber�cksichtigen.
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leichten Teilchen.[21] Andere Physiker hatten auch Elektronen
detektiert, aber wollten die Existenz so leichter subatomarer
Teilchen nicht glauben. Im gleichen Jahr deutete Lorentz mit
einem Modell schwingender Elektronen den Einfluss von
Magnetfeldern auf atomare Spektrallinien, den sein ehema-
liger Student Zeeman k�rzlich beobachtet hatte.[11–14]

Ein planetarisches Atommodell wurde in der ersten De-
kade des neuen Jahrhunderts mehrfach erw�hnt, so von Per-
rin in Frankreich, Nagaoka in Japan und Lodge und Nichol-
son in England. Aus elektrostatischen Gr�nden kann eine von
negativen Elektronen umgebene positive Punktladung nicht
stabil sein. Daher hatte Thomson ein „Rosinenkuchen-Mo-
dell“ vorgeschlagen, mit „negativ elektrifizierten Korpuskeln
eingeschlossen in eine Kugel ausgedehnt-positiver Elektrifi-
kation“.[21] Aus elektrodynamischen Gr�nden m�ssten rotie-
rende Elektronen Strahlung abgeben und laufend Energie
verlieren. Daher schlossen mehrere Autoren bei stabilen
Atomen auf ruhende, symmetrisch auf Kreisen oder Kugel-
schalen angeordnete Elektronen, mit bestimmten maximalen
Besetzungszahlen (Abbildungen 3 und 4). Lewis spekulierte
�ber „das kubische Atom“ und chemische Bindung durch
Achterschalen-Auff�llung und interatomares „electron sha-
ring“ (Abbildung 5).[18] Trotzdem gibt es noch heute nur we-
nige Lehrb�cher (etwa Lit. [53b,58]), die das (quantendyna-
mische) „electron sharing“ als die wesentliche physikalische
Ursache der Kovalenz korrekt herausarbeiten.

Hinsichtlich der Atomgewichte vermutete der englische
Arzt Prout um 1815 1) die Gleichheit aller Atome eines
Elements und 2) dass sie aus H-Atom-Grundbausteinen be-
stehen. Die zweite Vermutung schien durch die genauen
Atomgewichtsbestimmungen von Berzelius widerlegt zu
werden. Allgemeinung Meinung wurde, dass die Massen
m(Z) aller Atome eine Elements Z gleich, aber in Einheiten
von m(H) nicht ganzzahlig sind. Verbl�ffend blieb allerdings,

dass so viele m(Z)-Werte fast ganzzahlig waren. Crookes
mutmaßte 1884, dass zwar die einzelnen Atommassen ganz-
zahlig w�ren, dass aber „unsere Atomgewichte bloß Mittel-
werte darstellen“ von dem, was sp�ter Isotope genannt wurde
(die Bezeichnung wurde 1913 vom Chemiker Soddy einge-
f�hrt). Und 1901 berechnete Baron Rayleigh eine Wahr-
scheinlichkeit von unter 1% daf�r, dass die Fast-Ganzzah-
ligkeit physikalisch grundlos und rein zuf�llig w�re. Die
Vermutungen von Prout, Crookes und Rayleigh wurden
schließlich vom Physiker Aston best�tigt, der 1920 mit dem
Massenspektrographen die Isotopie vieler Elemente nach-
wies.[10–14]

2. Bohrs Weg zu einem neuen Atommodell

Als Atome unverst�ndlich waren. Niels Henrik David
Bohr wurde im Herbst 1885 in Kopenhagen geboren.[23–26]

Seine liberale Mutter geb. Adler entstammte einer wohlha-
benden j�dischen Bankiersfamilie. Sein Vater wurde ein an-
gesehener Physiologie-Professor und zusammen mit seinen
zwei Sçhnen ein fr�her aktiver Fçrderer des Fußballs in
D�nemark. Niels errang am Gymnasium zumindest in den
Wissenschaften exzellente Noten. An der Universit�t Ko-
penhagen belegte er Kurse in Physik, Mathematik, Astrono-
mie, Chemie und Philosophie. Trotz seiner handwerklichen
Geschicklichkeit fiel ihm der chemische Laborkurs nicht ganz
leicht. Seit seiner Schulzeit war er sehr an neuen physikali-
schen Entdeckungen interessiert, an den Rçntgenstrahlen
(1895), der Radioaktivit�t (1896) und am Elektron (1897). Er
studierte lange und schloss schließlich seine theoretische Di-
plom- (1909) und Doktorarbeiten (1911) �ber die kritische
Weiterentwicklung der Elektronentheorie der Metalle von
Drude und Lorentz ab. Er folgerte: „Es erscheint unmçglich,
mit der […klassischen] Elektronentheorie die magnetischen
Eigenschaften“ zu erkl�ren. Um mehr �ber neue Entwick-
lungen der Elektronentheorie zu lernen, bewarb er sich um
ein einj�hriges Postdoktoranden-Stipendium der Carlsberg
Brauerei-Stiftung. Damit reiste er im Herbst 1911 zum
Cavendish-Laboratorium in Cambridge unter Thomson, dem
„Vater“ des Elektrons. Er besuchte Vorlesungen und Prakti-
ka, aber die wissenschaftliche Zusammenarbeit mit Professor
Thomson entwickelte sich nicht zu seiner Zufriedenheit.

Die Existenz der Atome war inzwischen von Physikern
wie Chemikern allgemein akzeptiert. Atome waren sogar
teilbar: Sie bestanden aus einer unbekannten Anzahl leichter
Elektronen und einer positiven Komponente unbekannter
Masse, sie konnten sich unter a-, b- und g-Abstrahlung ra-
dioaktiv ver�ndern und elektromagnetische IR-, Vis-, UV-

Abbildung 4. Klassische elektro- bzw. magnetostatische Modelle der
atomaren Schalenstruktur f�r sich abstoßende Teilchen in einem an-
ziehenden Potentialtopf, um die Jahrhundertwende: �bernommen von
Thomson nach A. J. Mayers Experimentalmodell schwimmender Ma-
gnetchen von 1878.[22]

Abbildung 5. Lewis’ Modell der Bildung einer Doppelbindung A !B,[18b]

die das „electron sharing“ und die daraus folgende Paarbildung zeigt.
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und Rçntgenstrahlung absorbieren und emittieren. Man hatte
chemisch gleiche Substanzen mit unterschiedlichen Masse-
zahlen gefunden. Verschiedene Atommodelle waren in der
Diskussion,[27, 28] vor allem Thomsons.[21, 22] Zun�chst vermu-
tete Thomson die Gesamtmasse in den Elektronen mit vielen
Tausenden pro Atom. Dann stellte sich heraus, dass die
Elektronenzahl mit der Massenzahl vergleichbar ist,[29] und
Thomson entwickelte das „Rosinenkuchen-Modell“ mit
Elektronenschalen (Abbildung 4). 1904 hatte der Japaner
Nagaoka ein „Saturn-Modell“ mit Elektronenringen um ei-
nen kleinen schweren Kern vorgeschlagen.[30] Diese physika-
lischen Modelle h�tten das Periodensystem der chemischen
Elemente erkl�ren kçnnen, wenn sie denn die richtigen Be-
setzungszahlen der Schalen geliefert h�tten. Chemische wie
atomspektroskopische Befunde waren aber nicht reprodu-
zierbar.

Die klassische Mechanik Newtons und Elektrodynamik
Maxwells waren im makroskopischen Bereich extrem er-
folgreich. Begriffliche Wiederspr�che zwischen beiden
Theorien (etwa unbeschr�nkte gegen�ber beschr�nkten Ge-
schwindigkeiten) waren 1905 von Einstein im Alter von 26
Jahren mit der speziellen Relativit�tstheorie aufgelçst wor-
den. Wo mikroskopische und diskrete Ph�nomene nicht er-
kl�rt werden konnten, waren die meisten Physiker, speziell im
Commonwealth, skeptisch gegen�ber ad-hoc-Zusatzannah-
men, die die klassische Kontinuumsphysik verletzten.[23–27]

Dagegen hatte Max Planck[31] 1900–1901 einen diskreten
Energieaustausch zwischen gequantelten Atomen und elek-
tromagnetischem Feld eingef�hrt und damit die richtige En-
tropiefunktion f�r das „schwarze“ Strahlungsfeld erhalten.
Im „Annus Mirabilis“ 1905 hatte Einstein[32] das elektroma-
gnetische Feld selbst gequantelt, um mit diesem „heuristi-
schen“ Prinzip den beobachteten Photoeffekt zu erkl�ren.
Und 1910 erkl�rte der çsterreichische Habilitand Haas,[33]

warum die Grçße aller Atome im �-Bereich liegt, wie erst-
malig 1865 von Loschmidt[34] aus kinetischer Gastheorie und
empirischen Gas-Daten f�r die „Luftmolek�le“ erschlossen.
Haas hielt die Atomgrçße f�r physikalisch fundamental. Nur
unter Einschluss der Planckschen Konstante h konnte er eine
L�nge der richtigen Grçßenordnung aus den bekannten Na-
turkonstanten erhalten. Anfangs wurden allerdings seine
Gedanken l�cherlich gemacht.

Atomare Vermutungen und Fakten. Im Herbst 1911 traf
Bohr auf Professor Rutherford aus Manchester, einem Zen-
trum der Radioaktivit�tsforschung. Dort hatte 1908–1909
Rutherfords Assistent Hans Geiger mit dem jungen Studen-
ten Ernest Marsden eine geringe 0.01 %ige R�ckstreurate
von a-Teilchen an Schwermetallfolien (Pt, Au) beobachtet.[35]

Wie konnte so etwas bei einem Thomson-Atom aus leichten
Elektronen passieren? 1911 lieferte Rutherford eine theore-
tisch fundierte Antwort.[36] Mithilfe von Streu-Rechnungen
zog er aus den Beobachtungen den Schluss, dass Atome einen
positiven massiven Kern besitzen, der 105-mal kleiner ist als
das ganze Atom. Aber der Physiker-Gemeinschaft erschien
das wenig aufregend, und Thomson glaubte es gar nicht.

Aus Geiger-Marsdens Streudaten ergaben sich auch die
ersten Anhaltspunkte zur Grçße der Kernladung Z. Ruther-
ford schloss auf Z�m(Z)/2.[36] Aus seiner Analyse der
Rçntgenstreuung schloss Barkla auf atomare Elektronen-

zahlen N �hnlicher Grçße.[29] Der wissenschaftlich interes-
sierte holl�ndische Anwalt van den Broek vermutete 1913,
dass Kernladungszahl, Elektronenzahl und Elementnummer
im Periodensystem gleich sind.[37] Wahrscheinlich besaß das
Wasserstoffatom nur ein Elektron. Alle diese Vermutungen
waren aber in Diskussion.

Im Fr�hjahr 1912 �bersiedelte Bohr nach Manchester, wo
er wieder experimentell und theoretisch arbeitete.[1,6, 7] Von
einem Chemie-Postdoktoranden bei Rutherford, seinem un-
garischen Freund von Hevesy, lernte er viel �ber Radioche-
mie. Man wusste, dass a- und b-Strahlen aus + 2 und �1 ge-
ladenen Teilchen bestehen. Bohr glaubte an das „Kern-
Atom“ und interpretierte beide Strahlungen als Kern-Ph�-
nomene, w�hrend viele Kollegen die b-Strahlung dem elek-
tronischen System zuordneten, das nach Bohrs Ansicht nur
f�r die elektromagnetische Strahlung und die Chemie ver-
antwortlich war. Bohr erkannte die „radioaktiven Verschie-
bungsgesetze“, die ein Jahr sp�ter von den Chemikern Fajans
und Soddy verçffentlicht wurden.

Klassische Physik, empirisch quanten-korrigiert. Im
Sommer 1912 fasste Bohr alle seine Kenntnisse zusammen
und entwarf ein Atommodell eines den schweren Kern um-
kreisenden Elektrons. Das Modell sollte so weit wie mçglich
die beobachteten Fakten mit klassischer Mechanik und klas-
sischer Elektrodynamik erkl�ren. Um aber die beobachtete
atomare Stabilit�t und die diskreten Spektren zu erhalten, die
klassisch nicht herleitbar waren, f�gte er zwei ad-hoc-Hypo-
thesen hinzu. Er sandte sieben handschriftliche Bl�tter an
Rutherford, die sp�ter „Rutherford Memorandum“ genannt
wurden[6, 7,23–26] und das Expose seines zuk�nftigen Manu-
skripts „�ber den Aufbau der Atome und Molek�le“[1] dar-
stellten. Er bereitete sich auf ein großes Gem�lde der sub-
atomaren Struktur aller Materie vor. Sein Betreuer aner-
kannte seinen Elan, aber war doch etwas reserviert gegen�ber
den k�hnen Visionen.

Elektronenschalen-Modelle wie etwa in den Abbildun-
gen 3 (rechts) und 4 waren damals schon g�ngig. Im Gegen-
satz zu Thomsons Rosinenkuchen-Modell konnten Modelle
mit einer zentral anziehenden Punktladung mechanisch nur
durch eine Zentrifugalkraft rotierender Elektronenringe
stabil gehalten werden. F�r stabile Coulomb- (wie Gravita-
tions-)Systeme verlangt der Virialsatz eine strikte Beziehung
zwischen der (negativen) Gesamtenergie E und den (positi-
ven) kinetischen und (negativen) potentiellen Komponenten
Ekin und Epot :

E ¼ Ekin þ Epot; Ekin ¼ �E; Epot ¼ þ2E: ð1Þ

Nun treten zwei Probleme auf, ein mechanisches und ein
elektrodynamisches, die Bohr dann „korrigierte“.

1) Der Elektronenring-Radius des Atommodells h�ngt
mit der Rotationsgeschwindigkeit zusammen und kann klas-
sisch beliebige Werte annehmen, wie bei den Planetenbah-
nen. Um f�r eine gegebene Atomsorte immer den gleichen
Radius zu erhalten, und zwar von �-Grçße, war eine „pas-
sende“ Quantelung nçtig. In Anlehnung an Planck-Einsteins
Vorschlag E = hnelmag f�r elektromagnetische Strahlung und
die Oszillatorhypothese E = nhnosc mit Ekin = 1=2E setzte Bohr
f�r das mechanische Atommodell Ekin = (n/2)hnorbit an (n =
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Quantenzahl 1, 2, 3, …; norbit = Rotationsfrequenz). Sp�ter
benutzte er die �quivalente, aber leichter zu verallgemei-
nernde und elegantere Drehimpulsquantelung:

‘ ¼ ðn=2pÞ � h ¼ n �h: ð2Þ

Die Quantelungsvorschrift (2) hatte
im gleichen Jahr (1912) auch Ni-
cholson in sein planetares Atom-
modell eingef�hrt,[38] allerdings zu-
sammen mit weiteren, unprodukti-
ven Hypothesen.[3,6, 7, 39]

2) Eine rotierende Ladung
strahlt gem�ß der klassischen Elek-
trodynamik Energie ab und w�rde
innerhalb von Nanosekunden in den
Kern st�rzen (Abbildung 6). Die
nichtklassische Drehimpuls-Quan-
telung garantierte die Stabilit�t der
Atomstruktur. Zus�tzlich postulier-
te Bohr, dass die Elektronen nicht
nach der klassischen Theorie ab-
strahlen – weder kontinuierliche
Strahlung w�hrend des �bergangs

zwischen den station�ren Bahnen, noch den Frequenzen der
Anfangs- oder End-Bahnen oder ihren Deformations-
schwingungen entsprechende diskrete Strahlung, wie damals
vermutet wurde. Vielmehr sollte die Abstrahlung gem�ß dem
empirischen Rydberg-Ritzschen Kombinationsprinzip von
1888 und 1908 und den Planck-Einstein-Formeln von 1901
und 1905 erfolgen:

EAnfangsbahn�EEndbahn ¼ Erad ¼ hnrad: ð3Þ

Seit seiner Dissertation 1911 war Bohr die Unzul�ng-
lichkeit der klassischen Physik im Bereich der Atome und der
Metalle klar geworden. Allgemein bekannt waren auch
Plancks nichtklassische Erkl�rung der W�rmestrahlung
(1901)[31] und Einsteins nichtklassische Erkl�rung des Pho-
toeffekts (1905)[32] wie die Quantelung der mechanischen
Molek�lschwingungen (1907).[40] Letzteres erkl�rte das
k�rzlich beobachete Verschwinden der spezifischen W�rme
der Festkçrper am absoluten Nullpunkt. 1911 hatte der hol-
l�ndische Physikochemiker Peter Debye daf�r das genaue T 3-
Gesetz aus der Quantenhypothese abgeleitet. Obwohl Ru-
therford der Spekulation und dem ausschweifend-detaillier-
ten „deutschen“ Stil Bohrs abgeneigt war, half er bei der
Verbesserung und Verçffentlichung der dreiteiligen Publika-
tion.[1a] Thomson und andere britische Atomphysiker waren
aber Bohrs Ideen gegen�ber sehr zur�ckhaltend.[6, 7]

Exakte Theorie der Einelektronatome. In Teil I der Tri-
logie[1a] behandelte Bohr das H-Atom und dessen genau be-
kannte Spektren. Sein gequanteltes Modell eines ein schwe-
res p+ umkreisenden e� reproduzierte die Balmer- (schweizer
Studienrat, 1885) und Paschen-Serien (1908) und sagte die
Lyman- (allerdings schon 1906 verçffentlicht), Brackett-
(1922) und Pfund-Serien (1924) mit experimenteller Genau-
igkeit voraus. Bohr konnte auch erkl�ren, warum die Balmer-
Serie in Laborexperimenten um n = 12 herum abbrach: Die

Radien der angeregten Atome wurden zu groß (im mm-Be-
reich), um bei den verwendeten Dr�cken von einigen Torr
ungestçrt zu �berleben. Insbesondere erkannte er die leicht
abweichenden „Wasserstoff-Spektren“ des Astronomen Pi-
ckering (1897) und des Physikers Fowler (1910) als Spektren
des He+.[1b] Mit beeindruckender Genauigkeit deutete er den
Faktor der Wellenl�ngenunterschiede (fexp = 1.00040) als
Verh�ltnis der Massen von Elektron (me) und Wasserstoff-
(MH) und Helium-Kernen (MHe):

f theo ¼ 1þmeðMHe�MHÞ=ðMHe �MHÞ ¼ 1:00041: ð4Þ

Weiterhin konnte Bohr mit experimenteller Genauigkeit
den Wert der spektroskopischen Rydberg-Konstanten aus
den Naturkonstanten e, me, h, c und e0 ableiten. Das Echo aus
der Physiker-Gemeinschaft war geteilt, von „reiner Unsinn“
�ber „vielleicht ein Kçrnchen Wahrheit“ bis „brillant“. Der
deutsche Physiker Sommerfeld war so beeindruckt, dass er
bald Bohrs Kreismodell auf Ellipsenbahnen erweiterte (Ab-
bildung 7). Damit konnte Sommerfeld verschiedene Dreh-
impulse zu gleicher Hauptquantenzahl realisieren. Die rela-
tivistische Verallgemeinerung lieferte sogar die spektrosko-
pische Feinstrukturaufspaltung.

Erfolge und Misserfolge bei Mehrelektronen-Atomen. Im
zweiten Teil der Trilogie[1a] diskutierte Bohr Mehrelektro-
nenatome. Da das Pauli-Prinzip (1925) noch nicht bekannt
war, konnte man keine verl�sslichen Angaben �ber die Bahn-
Besetzungszahlen machen. Empirische chemische und spek-
troskopische Hinweise allein waren f�r Bohr unzureichend.
In heutiger Nomenklatur nahm Bohr folgende Konfiguratio-
nen an: H 1s1, He 1s2, Li 1s22s1, Be 1s22s2, aber bei den fol-
genden Elementen lag er vçllig daneben: B 1s22s3, C 1s22s4, N
1s42s3, O 1s42s23s2, F 1s42s43s1, Ne 1s82s2 etc. Bohr verbesserte
seine Vermutungen im Laufe der Jahre, aber die Edelgas-
konfigurationen des Jahres 1921 (bis zum Element Uuo =

118E) waren immer noch falsch (Abbildung 8).[42]

Andererseits war Bohr 1922 der erste, der einen Block
von 5f-Elementen homolog zu den 4f-Lanthanoiden voraus-
sagte (siehe unten, Abbildung 12), ein viertel Jahrhundert vor

Abbildung 6. Bohr (Ru-
therford Memorandum
1912) �ber die Instabili-
t�t der Atome nach der
klassischen Physik: ein
umlaufendes Elektron
st�rzt auf einer Spirale in
den Kern.

Abbildung 7. Sommerfelds spektroskopische Elektronenbahnen des
Kalium-Atoms (41 bis 62 entsprechen in heutiger Nomenklatur 4s bis
6p) aus Bohrs Nobel-Vortrag 1922.[41]
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Seaborg. Bez�glich der �bergangsmetalle betonte Bohr
schon 1923, dass in der n. Periode die (n�1)d-Schalen fester
gebunden sind als das bei den neutralen Atomen lockerste ns-
Elektron. Aus den Vis-, UV- und Rçntgenspektren der Ele-
mente leitete er die Bahnenergien der neutralen Atome ab
und trug sie �ber den Kernladungen Z auf (Abbildung 9).
Seine Schlussfolgerungen kommen der Realit�t n�her als
viele heutige Lehrbuchdarstellungen. Er war sich noch nicht
sicher, bei welchen Z-Werten die (n�1)d- bzw. (n�2)f-Ni-
veaus energetisch unter die ns-Niveaus fallen; daher punk-
tierte er die Energiekurven koinzidierend in den entspre-
chenden Z-Bereichen der d- und f-Blçcke.[42, 43]

Eine gen�herte Beziehung zwischen den Wellenl�ngen lK

der charakteristischen Ka- und Kb-Rçntgenemissionen und
den Atomgewichten A war fr�her rein empirisch gefunden
worden: 1/

ffiffiffiffiffi

lK

p

~ A. Mehrere Rçntgen-Physiker hatten vor-
geschlagen, die chemischen A-Werte gem�ß den gemessenen
Wellenl�ngen oder Absorptionkoeffizienten zu „korrigie-
ren“. Zum Beispiel ist A(27Co) = 58.9, A(28Ni) = 58.7 und A-

(29Cu) = 63.55. Der Nickel-Wert sollte um etwa 21=2 Einheiten
erhçht werden und w�rde dann zwischen den Werten f�r Co
und Cu liegen.[29] Eine grundlegende Entdeckung und die
Voraussetzung f�r die obigen Bahnenergie-Reihenfolgen
wurde die Deutung der Rçntgenemissionen als verursacht
durch Elektronenspr�nge von der 2. und 3. Bohrschen Bahn
auf die 1. Damit konnten die Kernladungszahlen Z der Ele-
mente erstmalig eindeutig und genau festgelegt werden.
1913–1914 hatte der junge englische Physiker Moseley die
charakteristischen Rçntgenlinien „aller“ Elemente (von Al
bis Au) in Rutherfords Laboratorium in Manchester (und
sp�ter in Oxford) gemessen und mithilfe des Bohrschen
Atommodells Z nach Gleichung (5) bestimmt (Abbil-
dung 10):[44]

Z�z ¼ const � ffiffiffiffiffiffiffi

nKa

p
: ð5Þ

Die Konstante z ber�cksichtigt die Kernabschirmung durch
die anderen Elektronen. Die chemisch bekannte Reihenfolge

Abbildung 8. Bohrs (1921 noch unrichtige) Elektronenkonfigurationen der Edelgasatome bis zum „Niton“ (= Radon) und E118.[42] nk-Bahnen ent-
sprechen den n‘=k�1-Orbitalen (oder den nj=k�1/2-Spinoren), etwa 41, 42, 43, 44 den heutigen 4s, 4p, 4d, 4f.

Abbildung 9. Bohrs Bahnenergien e neutraler Atome (aufgetragen als y ¼
ffiffiffiffiffi

IE
p

, IE= Bahn-Ionisierungs-Energie in Rydberg= 13.6 eV; fest gebunde-
ne Bahnen haben hohe y-Werte) �ber der Kernladung Z =1 bis 92 (1923).[43] Oben, unten und rechts wurden die modernen Orbital-Symbole 1s,
2s, 2p … 4s, 4p*(=4p1/2), 4p (= 4p3/2) … hinzugef�gt, die Bohrs Bahn-Symbolen 11, 21, 22 … NI 4(1,1), NII 4(2,1), NIII 4(2,2) etc. entsprechen. Die
Reihenfolge der Bahn-Energien, wenn eine Bahn in der Elementreihe erstmalig besetzt wird, hat Bohr an der Unterkante korrekt angegeben. Zum
Beispiel gibt er f�r den Anfang der 6. Periode, Cs, Ba, La, Ce (Z= 55, 56, 57, 58) korrekt die Besetznugsreihenfolge 6s<5d<4f an (w�hrend in
Chemieb�chern traditionell 6s<4f<5d propagiert wird), w�hrend bei den sp�teren Lanthanoiden und den 5d-�bergangsmetallen die korrekte
Energie-Reihenfolge 4f<5d<6s abgelesen werden kann (gegen�ber der traditionellen Lehrbuch-Reihung 6s<4f<5d). �berkreuzungen der Kur-
ven (hier durch fette Kreise oder Ellipsen markiert) zeigen die Umkehr der Orbit(al)-Energiereihenfolgen an. Da Bohr sich in einigen F�llen nicht
sicher �ber die genauen Z-Werte der �berkreuzungen war, punktierte er einige Kurven-Anf�nge.
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der Elemente Fe, Co, Ni, Cu war damit eindeutig durch die
physikalische Kernladung festgelegt, nicht mehr ungef�hr
durch die Atomgewichte. Insbesondere konnte die Reihen-
folge der Lanthanoide physikalisch bestimmt warden. Alles
zusammen lieferte die Grundlagen f�r eine zuk�nftige phy-
sikalische Erkl�rung des Periodensystems.

Molek�le sind ein echtes Problem. Teil III der Trilogie[1a]

war der chemischen Bindung gewidmet. Bohr konstruierte
Bindungen durch „Lewis-Paarung“ atomarer Valenzelektro-
nen, die auf Ringbahnen um die interatomare Achse ge-
quantelt rotieren. Seine Ideen zu einer Theorie chemischer
Materie hatte er schon 1912 im „Rutherford Memorandum“

skizziert (Abbildung 11). Er entwarf klassisch-mechanische
Molek�lmodelle, in denen der Grundzustand durch Kr�fte-
Gleichgewicht (Gesamtenergie-Minimum) unter der ad-hoc-
Nebenbedingung eines gequantelten elektronischen Dreh-
impulses festgelegt wurde. Einfachbindungen wurden durch
rotierende Elektronenpaare in der die Bindung schneidenden
Mittelebene dargestellt (Abbildung 11: H-H-Bindung im H2,
vier C-H-Bindungen im CH4), die Doppelbindung im O2

durch ein rotierendes Elektronenquartett (und je sechs
Elektronen in jeder O-1s-Rumpfschale). Das Wassermolek�l
wurde als linear angenommen, H-O-H. Bohr hatte beim
Ozonmolek�l ein Gef�hl von „Strukturresonanz“: Er stellte
O3 (ebenfalls linear) durch zwei elektronische Modelle dar.

Von den im „Memorandum“ skizzierten Molek�len wur-
de in der Trilogie nur das H2 explizit behandelt. Bohr erhielt
f�r die Bindungsl�nge R = 58 pm (richtig 74 pm) und f�r die
Dissoziationsenergie D = 2.7 eV (richtig 4.75 eV, ohne Null-
punktkorrektur). Die Molek�le HHe und He2 wurden kor-
rekt als instabil erhalten, aber das instabile H3 wurde stabil
und das stabile H3

+ als instabil vorausgesagt. Da die theore-
tischen Werte f�r H2 zumindest grçßenordungsm�ßig
stimmten, musste ein Kçrnchen Wahrheit in Bohrs Vereini-
gung von klassischer Dynamik mit „willk�rlicher“ Drehim-
pulsquantelung stecken. Aber die Genauigkeit beim kleinsten
Zweielektronenmolek�l war weit entfernt von der Akkura-
tesse bei den Einelektronenatomen H und He+. Einige Jahre
sp�ter wandte der junge Pauli das Sommerfeldsche Konzept
der dreidimensionalen Wirkungsquantelung auf das stabile
Einelektronenmolek�l H2

+ an, wieder mit Drehimpuls (statt
einer linearen Bewegung auf der Kern-Kern-Achse mit ‘z =

0�h). Er erhielt H2
+ metastabil mit einer Zerfallsenergie von

D =+ 61=2 eV bei R = 293 pm (richtig: D =�2.8 eV, R =

106 pm).[45] Bohrs und Sommerfelds Modelle waren f�r Mo-
lek�le ganz unzureichend.

Das Periodensystem der Elemente.[6, 8,42] Um die Eigen-
schaften der chemischen Elemente auf die Konfigurationen
von Mehrelektronenatomen zur�ckzuf�hren, griff Bohr auf
empirische Fakten und Beziehungen insbesondere auch aus
der Chemie zur�ck. Er ersetzte die „klassisch-mechanischen“
Schalen-Besetzungszahlen von etwa 2, 7 und 10, � 2 (siehe
Abbildung 4), wie auch seine eigenen Vermutungen (siehe
z. B. Abbildung 8) durch die empirische, auf den deutschen
Chemiker Abegg (1904)[46] zur�ckgehende Oktett-Regel.
Unter der damaligen Vielzahl von graphischen Darstellungen
des Periodensystems[47] w�hlte Bohr ein „langes“ Schema mit
Platz f�r die f-Elemente aus, um die chemischen Zusam-
menh�nge zwischen den s-, p-, d- und f-Blçcken aufzuzeigen
(Abbildung 12). Tafeln dieses Typs hatten der englische
Chemiker Bayley 1882 und dann der D�nische Chemiker
Thomsen 1895 empfohlen. Bemerkenswert korrekt ließ Bohr
die 4f-Gruppe mit Ce beginnen, dem ersten Element mit
echter 4f-Valenz-Beteiligung, und schlug erstmalig eine 5f-
Gruppe vor (aber erst nach den Uran). Sein Periodensystem
endete mit dem Element 118, und er spekulierte �ber die
noch unbekannten schweren Kerne. E118 (fr�her Eka-Ra-
don, derzeit Ununoctium genannt), das bisher schwerste be-
kannte Element, bildet bei Raumtemperatur wahrscheinlich
einen nicht-edlen, festen Stoff, von dem vor einigen Jahren
einige Atome synthetisiert worden sind.[48]

Abbildung 10. Moseley-Bohrsches Gesetz (5) f�r Kernladung Z und Ka-
Rçntgenfrequenz nKa (z ist die Konstante der Kernabschirmung durch
die anderen Elektronen): es erlaubt die experimentelle Bestimmung
der Elementnummern im Periodensystem.[44]

Abbildung 11. Bohrs Modelle f�r einige Molek�le im „Rutherford Me-
morandum“ von 1912 mit chemischen Einfachbindungen in H2 und
CH4 und einer Doppelbindung im O2: Winkelkorrelierte Elektronenpaa-
re rotieren mit Elektronen-Drehimpuls �h, wie in den Atomen, um die
H-H- bzw. C-H-Achsen, ein Elektronenquartett um die O-O-Achse, je
auf Ebenen zwischen den Atomr�mpfen H+, C(1s2)4+ bzw. O(1s6)2+.
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3. Fr�he und sp�te Einsichten

Die alten Quantenkonzepte.[6,7] Die Grundlegung der
klassischen Physik wurde in den Dekaden von 1860 bis 1890
mit Maxwells Elektrodynamik und Boltzmanns statistischer
Thermodynamik abgeschlossen. Aber zur gleichen Zeit lie-
ferten physikalische Spektroskopie und Molek�lchemie eine
große Menge Daten aus der Mikrowelt, die sich der Erkl�-
rung durch die klassische Theorie entzogen. Einige der f�h-
renden Naturwissenschaftler wie der çsterreichische Physiker
Mach, der bçhmische Chemiker Wald, der deutsche Chemi-
ker Kolbe, der deutsche Physikochemiker Ostwald und der
englische Chemiker Brodie lehnten den physikalischen Ato-
mismus als spekulativ und anti-positivistisch ab. Viele f�h-
rende Physiker, besonders in England, setzten weiter auf die
volle Anwendung der klassischen Physik in der Mikrowelt.

Die deutschsprachigen Physiker Planck, Einstein und
Haas konnten etliche mikrophysikalische Ph�nomene mittels
„k�nstlicher“ Quantenkonzepte rationalisieren. Viele Kolle-
gen waren wenig beeindruckt oder gar ablehnend gegen�ber
solchen ad-hoc-Postulaten. In der Tat erwiesen sich etliche
damalige Spekulationen als fruchtlos. Im Nachhinein er-
scheinen Bohrs Gedanken in zweierlei Hinsicht außerge-
wçhnlich. Bohr sp�rte, welche Konzepte der klassischen
Kontinuumsphysik beibehalten werden konnten. Zwar war er
von Natur aus ein theoretischer Physiker, aber erfahren in
experimenteller Physik und Chemie. Zu ber�hmten Chemi-
kern wie Bjerrum, Brønsted und von Hevesy hielt er lebens-
lang engen Kontakt.

W�hrend seines fruchtbaren Aufenthalts in der Ruther-
ford-Gruppe im Sommer 1912 kam Bohr die Idee, die sta-
tion�re Bahnbewegung wie auch die elektromagnetische
Abstrahlung der Atom-Elektronen zu quanteln. Er fasste den

ehrgeizigen Plan, alle Atome und Molek�le zu erkl�ren. Er
war �berzeugt, dass die klassische Physik in der Mikrowelt
unzureichend war und man nach etwas noch Unbekanntem
suchen musste. Der Erfolg seiner zwei Postulate, die Genau-
igkeit bei der Herleitung der Rydberg-Konstanten und der
Spektren von H und He+ sowie die Bedeutsamkeit semiem-
pirischer Interpretationen der Rçntgenspektren aller Ele-
mente, der atomaren Bahnniveau-Schemata, der Aufspaltung
atomarer Spektrallinien durch Felder usw. beeindruckte ei-
nige Kollegen.

Allerdings hatte Bohr etwas Gl�ck mit „Fehlerkompen-
sationen“ gehabt. Statt die Elektronenbewegung im dreidi-
mensionalen Raum zu quanteln, wie es anschließend Som-
merfeld tat (mit den drei Haupt-, Drehimpuls- und Rich-
tungs-Quantenzahlen), quantelte Bohr nur die eine Drehbe-
wegung auf dem Kreis. Damit entging ihm ein Teil der
quantenkinetischen Nullpunktenergie, wie erst viel sp�ter vor
dem Hintergrund der Heisenbergschen Unsch�rfebeziehung
f�r alle drei Raumrichtungen klar wurde. Auf der anderen
Seite setzte Bohr als kleinsten Drehimpuls 1�h statt 0�h an.
Beide Fehler kompensieren sich bei H-�hnlichen Atomen
exakt, nicht aber in anderen F�llen. Daher erwies sich Bohrs
Modell bei Mehrelektronenatomen und bei Molek�len als
unbefriedigend.

Den meisten Chemikern erschienen Bohrs Herleitungen
zu schwierig, zu unkonventionell oder einfach unakzeptabel.
Bohrs flache Elektronenbahn im H-Atom widersprach z. B.
Daltons Modell sph�rischer Atome. Sommerfeld publizierte
dreidimensionale Mehrelektronen-Atommodelle ab 1918,
Bohr ab 1921, Kollegen folgten.[39, 49] Reale Modelle aus Draht
wurden verschiedentlich abgebildet.[5, 6] Planetenmodelle be-
stimmten das Bild des Atoms seither in der �ffentlichkeit.
Nachdem Bohr 1922 den Nobelpreis erhalten hatte, drang
seine Atomtheorie in die Chemieb�cher ein, aber da war ihre
Unzul�nglichkeit schon offenbar. Physiker suchten nach ra-
dikaleren Lçsungen. Nach der Erfindung der neuen Quan-
tenmechanik verschwanden Bahnmodelle bei den Physikern.
Der Chemikergemeinschaft gelang es nicht, alle qualitativen
chemie-relevanten Einsichten Bohrs aufzunehmen.

Das Periodensystem.[8] Die ersten Schritte zur physikali-
sche Beg�ndung des Periodensystems der Elemente und
weiterer chemischer Konzepte durch Bohr und Kollegen er-
folgten w�hrend der Dekade nach der Trilogie auf eklekti-
scher, theoretisch-empirischer Basis. Bohr-Moseleys Gesetz
lieferte eindeutige Kernladungszahlen f�r alle Elemente.
Sommerfelds Weiterentwicklung des Bohrschen Atommo-
dells durch dreidimensionale Wirkungsquantelung, die Ent-
deckung des Spins und des Pauli-Prinzips erlaubten eine zu-
verl�ssige Identifizierung der atomaren Rumpf- und Valenz-
Schalen mit den maximalen Besetzungszahlen 2, 8, 18 und 32.
Bohr und Pauli erfanden das „Aufbau-Prinzip“. Die Rei-
henfolge und Variation der atomaren Orbit(al)energien als
Funktion der Elementnummern konnten aus den empirischen
spektroskopischen Daten abgeleitet warden (Abbildung 9).

Seit den fr�hen 1920er Jahren war die Reihenfolge der
Orbit(al)energien der inneren Atomschalen bekannt:

1s� 2s < 2p� 3s < 3p < 3 d� 4s < 4p < 4d < 4f � 5s . . . ð6Þ

Abbildung 12. Bohrs Periodentafel von 1922 f�r H bis Uuo. Erstmalig
wird ein 5f-Block in einer 7. Periode gezeigt.[42]
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Bei den Valenzschalen ist die Reihenfolge aber anders.[50] Das
empirisch deduzierte und sp�ter theoretisch best�tigte Para-
digma f�r alle d- und p-Block-Elemente ist f�r das Beispiel
der 4. Periode

. . . 3p� 3 d < 4s < 4p� . . . ð7Þ

Die starke Kernabschirmung der Valenzschalen bei den ers-
ten Elementen einer Periode destabilisiert besonders die d-
und f-Bahnen bei den Gruppen 2 und 1. F�r Ca+ als Para-
digma f�r die Gruppe 2 der Erdalkalimetalle ist

. . . 3p� 4s < 3 d < 4p < 5s, ð8Þ

und f�r K als Paradigma f�r die Gruppe 1 der Alkalimetalle
ist

. . . 3p� 4s < 4p < 5s < 3 d: ð9Þ

Die Spektren der Alkalimetallatome waren die ersten
nach denen der H-�hnlichen Ionen, die verstanden und in-
terpretiert wurden. Das Hauptproblem mit Bohrs Modell
war, dass es bei keinem Mehrelektronenatom verl�ssliche
Zahlenwerte f�r die Bahnenergien lieferte. Das Modell ar-
beitete nur auf qualitativem Niveau, d.h., es konnte benutzt
werden, um aus einfach strukturierten experimentellen
Atomspektren zuverl�ssige Bahnenergien abzuleiten. Be-
merkenswerterweise fand nur die energetische Reihenfolge
(8) der Erdalkalimetall-Valenzschalen Eingang in die Che-
mielehrb�cher und wurde dort auf alle Atome „verallge-
meinert“, da sie eine scheinbar einfache (wenn auch unkor-
rekte) „physikalische Erkl�rung“ des Periodensystems lie-
ferte. Seitdem m�ssen Chemiestudenten im Widerspruch zum
Aufbauprinzip lernen, dass �bergangsmetallverbindungen
der n. Periode eine leere, kaum valenzaktive ns-Schale ener-
getisch unter der teilweise besetzten (n�1)d-Valenzschale
haben, und die Valenzen der Hauptgruppenelemente auf den
aktiven Atomorbitalen ns unter und np �ber einer abge-
schlossenen (n�1)d10-Rumpfschale dazwischen beruhen.
Bohr hatte schon fr�h erkannt, dass sich die Einelektronen-
Energieniveau-Reihenfolge l�ngs der Serie der Element-
gruppen �ndert. In seinem Nobelvortrag 1922 war er sich
noch nicht sicher, zwischen welchen Elementgruppen die
Umkehr der ns-(n�1)d-Reihenfolge passiert (Abbildung 9).
Die Valenzelektronenspektren der �bergangsmetallatome
waren zu komplex, sie konnten erst nach der Erfindung der
neuen Quantenmechanik ab Ende der 1920er Jahre verstan-
den werden.

Die chemische Bindung. Bohrs Hoffnung, Molek�le zu
verstehen, blieb unerf�llt, da f�r die chemische Bindung we-
sentliche Prinzipien in der „alten Quantentheorie“ fehlten.
Wir wissen heute,[51] dass drei physikalische Mechanismen die
Valenzelektronenenergie von Atomgruppen absenken kçn-
nen: 1) ein Anstieg der effektiven Kern-Elektron-Anziehung
bei polaren Bindungen, 2) eine Abschw�chung der Elektron-
Elektron-Abstoßung bei Korrelations- und Dispersionsbin-
dungen und 3) eine Erniedrigung des elektronischen kineti-
schen Nullpunktdrucks bei homçopolaren Bindungen. Der
dritte Mechanismus h�ngt mit der quantenmechanischen

Unsch�rfebeziehung zusammen, die erst 1927 von Heisen-
berg formuliert wurde, als er im damaligen Mekka der theo-
retischen Physik bei Bohr in Kopenhagen arbeitete. In
Mehrelektronenmolek�len ist weiterhin das Pauli-Verbot
wesentlich, das 1925 formuliert wurde. Dementsprechend
wurde auch erst 1927 eine zuverl�ssige numerische Behand-
lung chemischer Bindungen mçglich, n�mlich mit der neuen
Wellenmechanik beim H2 durch Heitler und London aud
beim H2

+ durch Burrau. Ein physikalisches Verst�ndnis und
fundierte anschauliche Deutungen der numerischen Bin-
dungsph�nomene wurden aber erst 35 Jahre sp�ter durch
Ruedenberg[52] auf den Weg gebracht, als er die Abschw�-
chung des quantenkinetischen Nullpunktdrucks durch „Lewis
Sharing“ von Elektronen zwischen Atomen herausarbeitete.
Umfassende Erweiterungen dieser Einsicht haben Kutzel-
nigg[53] und andere geliefert, siehe die Zitate in Lit. [52c].

Die alte Quantentheorie war anscheinend mit der che-
mischen Bindung �berfordert. Bohrs elektronische Drehim-
pulsquantelung mit einem Mindestwert von ‘z = 1�h lieferte
f�r die kinetische Energie seines H2-Modells Ekin = �h2/mer

2 (r
ist der Radius der Bahn in der H2-Mittelebene, siehe Abbil-
dung 11 oben). Da zwei getrennte H-Atome den gleichen
Ausdruck liefern, beruht eine Bindung in Bohrs Modell nur
auf dem Anstieg der Kernanziehung durch Elektronen im
Mittelbereich zwischen den Kernen. Diese Pseudoerkl�rung
findet sich 20 Jahre sp�ter bei Slater[15] und dann in den
meisten Chemieb�chern wie in der Wikipedia wieder:
„Grundlage der Bindung sind elektrostatische Wechselwir-
kungen der Elektronen“,[54] kinetische Energieeffekte werden
negiert.

Einen verbl�ffenden Aspekt des Bohrschen Modells hat
Herschbach in neuerer Zeit enth�llt.[55] Bohrs Ausdruck f�r
die kinetische Elektronenenergie in seinem H2-Modell ist
identisch mit dem wellenmechanischen Operator im Grenz-
fall 1 hoher Raum-Dimension. Eine einfache quantenme-
chanische Stçrungsrechnung f�r den realen Fall von 3 Di-
mensionen liefert realistische Potentialkurven f�r Mehrelek-
tronenmolek�le.

Wissenschaftsphilosophische und -historische Anmer-
kungen. Im sp�ten 19. Jahrhundert hatte die experimentelle
Atomspektroskopie ein hohes Nineau an Zuverl�ssigkeit und
Genauigkeit erreicht, aber die akkuraten Ergebnisse landeten
auf einem Datenfriedhof, da es noch keine allgemeine
Theorie f�r ihre Interpretation, Zusammenfassung und
Nutzanwendung gab. Die �berraschend genauen Ergebnisse
von Bohrs Modell f�r die Einelektronenspektren von H und
He+ und den Wert der Rydberg-Konstanten sowie die diver-
sen semiempirischen Analysen von effektiven Einelektro-
nenenergien unterlegten einer großen Menge physikalischen
Beobachtungsmaterials eine Bedeutung. Auch f�r die Che-
mie fruchtbare Schlussfolgerungen wurden mçglich, so wie
die eindeutige Reihung der Elemente und die ersten Schritte
zur physikalischen Begr�ndung der chemischen Periodizit�t.
Bohrs Arbeiten sind ein exzellentes Beispiel f�r die drei
Punkte, die die Bedeutung einer neuen Theorie ausmachen:
die theoretische Reproduktion vorliegender Beobachtungs-
daten, die Voraussage neuer Tatsachen und die Bereitstellung
von Erkl�rungsschemata f�r das qualitative Verst�ndnis von
beiden.
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Jede Naturwissenschaft basiert auf experimentellen Fak-
ten, aber lebt von der Symbiose mit den passenden theoreti-
schen Konzepten. Wenn Experimentalwissenschaftler die
t�glich ganz unbewusst benutzten Konzepte und theorieba-
sierten Instrumente reflektieren, realisieren sie, dass ihr Ge-
sch�ft keine „reine“ Experimentalwissenschaft ist. Die soge-
nannten „experimentellen“ Molek�lstrukturen z.B. stammen
aus den mit XRD- und NMR-Ger�ten verkn�pften Rechnern
mit Programmen. Experimentelle Ergebnisse sind „theorie-
verseucht“. Umgekehrt beschr�nken sich Vertreter der
„grundlegenden physikalischen Wissenschaften“ oft auf
strukturell einfache Ausschnitte der Natur und glauben dann,
komplexere Gegenstandsbereiche wie etwa die Chemie
kçnnten ohne Weiteres auf Physik „reduziert“ werden. Phy-
siker wie Sommerfeld oder Dirac hofften, Chemie kçnnte ein
Zweig der angewandten Physik werden.[60] Der junge enthu-
siatische Bohr entwarf 1912 ein entsprechendes großes phy-
sikalisches Projekt, trotz seiner eigenen Erfahrungen mit der
Chemie und seiner engen Kontakte zu erfahrenen Chemi-
kern.

Bohrs Arbeiten sind auch ein hervorragendes Beispiel f�r
den Nutzen, in kritischen F�llen „alles was geht“ auszupro-
bieren, allerdings unter den strikten Beschr�nkungen durch
die Tatsachen. Der Erfolg von klassischer Mechanik, Elek-
trodynamik und Thermodynamik war so �berzeugend gewe-
sen, dass zu Beginn des 20. Jahrhunderts viele Physiker
�berzeugt waren, die Extrapolation der makroskopisch er-
folgreichen Theorien in den Mikrokosmos m�sste ohne wei-
tere Zus�tze ebenfalls erfolgreich sein. Das andere Extrem
w�re die wissenschaftliche Revolution gewesen, wie in der
Physik im 17. Jahrhundert durch Galilei und Newton oder in
der Chemie am Ende des 18. Jahrhunderts durch Lavoisier.
Bohr entschied sich f�r einen Mittelweg und „korrigierte“ die
klassische Physik in einer sehr pragmatischen und eklekti-
schen Weise, wie es eher in der Chemie als der Physik �blich
ist. Er war sehr erfolgreich, aber nur in einem beschr�nkten
Bereich. Seine Teilerfolge �berzeugten schließlich die Physi-
kergemeinschaft, aber es war dann auch schon klar geworden,
dass radikalere �nderungen der klassischen Theorie nçtig
waren. Nach einem Dutzend Jahren wurde Bohrs Modell in
der Physik durch die Wellenmechanik weggesp�lt, unter-
st�tzend begleitet von Bohrs Diskussionszirkel in Kopen-
hangen.

Bohr hatte in der Chemikergemeinschaft eine geringere
Resonanz als in der Physik. Die Konsequenzen des Bohr-
Moseleyschen Gesetzes wurden gern angenommen. Bohrs
Voraussage eines 5f-Blocks in der 7. Reihe des Periodensys-
tems von Element 87 bis 118 fand erst nach Glen Seaborg
(1945)[59] Resonanz. Entt�uschend ist auch, dass seine im
Wesentlichen korrekte Darstellung der Atomorbital-Rei-
henfolgen nicht korrekt in die Chemie �bernommen wurde.
Seine Molek�lspekulationen beeindruckten die Chemiker
verst�ndlicherweise kaum. Trotzdem behinderte sein im
Wesentlichen klassisch-elektrostatisches Modell der Kova-
lenz nicht die Entwicklung schiefer Vorstellungen in den
Chemieb�chern und der QTAIM. Erst Theoretikern wie
Ruedenberg[51, 52] oder Kutzelnigg[53] gelang eine m�hsame
Korrektur. Die Chemie liefert hier zwei Beispiele f�r die
„Erschaffung von Tatsachen in einem wissenschaftlichen

Denkkollektiv“, die keine Entsprechung in der Wirklichkeit
haben. Dies Problem der Wissenschaftsentwicklung war
schon Mitte der 1930er Jahre von Ludwik Fleck diskutiert
worden, wenn auch in anderem Zusammenhang.[57]

Bohrs Projekt einer numerischen Theorie und qualitativer
Erkl�rungskonzepte f�r die Mikrowelt hinter der Makrowelt
war ein Unternehmung vornehmlich physikalisch interes-
sierter Wissenschaftler, wobei in der vorbereitenden �ra
Gelehrte und Laien vieler Fachrichtungen beigetragen hat-
ten. Es war ein sehr internationales Unterfangen, selbst
w�hrend des ersten Weltkriegs, mit vielen Beitr�gen aus an-
gels�chsisch-empiristischen und germanisch-theoretischen
Kulturkreisen, aber auch aus anderen europ�ischen L�ndern,
den USA und Japan. In der Physik wurde Bohr eine Vater-
figur der Quantentheorie. In der Chemie werden seine Ein-
sichten langsamer absorbiert. Die von ihm initiierten Kon-
zepte der atomaren Rumpf- und Valenzschalen und der Ele-
menteanordnung wurden schnell angenommen. Das in Ein-
f�hrungskursen n�tzliche atomare Bohr-Sommerfeldsche
Bahn-Modell wurde in den Chemieb�chern teilweise durch
das wellenmechanische Orbitalwolken-Modell komplettiert
oder ersetzt. Aber selbst 90 Jahre nach Bohrs Nobel-Vortrag
stehen noch viele Chemielehrb�cher vor der �bernahme
seiner korrekten Atomorbital-Energieniveau-Schemata
(Abbildung 9 und Relationen 6–9), die in einigen Quanten-
chemie-Lehrb�chern leicht nachgelesen werden kçnnen (z. B.
Levine[58] oder Kutzelnigg).[22, 50]
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