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Einführung

Willkommen zum Skript der Vorlesung Experimental-
physik IV aus dem Sommersemester im Studien-
gang Bachelor/Physik 2015. Die Vorlesung soll ei-
nen Überblick über die Molekülphysik und Kernphy-
sik geben. Als zusätzlicher Teil wurde die Spezielle 
Relativitätstheorie in das Programm mit aufgenom-
men, die allerdings nicht zum Modul selbst gehört 
und bisher auch in diesem Skript nicht hinzugefügt 
wurde. 

Das Skript basiert auf folgenden Büchern:

• Demtröder, Experimentalphysik 4

• Demtröder, Experimentalphysik 3

• Haken Wolf, Molekülphysik und Quantenchemie

Das Skript ist ein Entwurf und weder frei von Feh-
lern noch vollständig. Es fehlt der Inhalt der ersten 
beiden Vorlesungen, die von Prof. Kremer gehalten 
wurden und Teile der Kernphysik. 

Für Hinweise und Ergänzungen bin ich jederzeit un-
ter cichos@physik.uni-leipzig.de dankbar.

Frank Cichos
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Die chemische 
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Einleitung

Eine Theorie der chemischen Bindung muß erklären 
können, warum es bestimmten Atomen möglich ist, 
ein bestimmtes Molekül zu bilden, und sie muß in 
der Lage sein, die Bindungsenergie zu berechnen. 
Vor der Schaffung der Quantentheorie schien ein 
Bin- dungstyp – die heteropolare Bindung – leicht 
erklärbar, der andere – die homöopolare – hingegen 
gar nicht. Ein Beispiel für die heteropolare Bindung 
(heteropolar = verschie- den geladen) bietet das 
Kochsalz-Molekül NaCl (vgl. Abb. 1.2). Das Zustan-
dekommen der Bindung kann man sich in zwei 
Schritten vollzogen denken: Vom Na-Atom geht ein 
Elektron zum Cl-Atom über. Zwischen dem nunmehr 
positiv geladenen Na+-Ion und dem negativ gelade-
nen Cl-Ion herrscht dann eine Coulombsche Anzie-
hungskraft, die die ionische Bindung bewirkt. Genau-
er besehen handelt es sich hier um eine scheinbare 
Erklärung, da sie keine theoretische Rechtfertigung 
dafür liefert, warum das Elektron von Na zum Cl ü-
berging. Eine theoretische Begründung hierfür liefert 
erst die Quan- tentheorie, wo es für das Elektron e-
nergetisch günstiger ist, die offene Schale des Na 
zu verlassen und die Schale des Cl endgültig aufzu-
füllen. Selbst bei der heteropolaren Bindung brau-
chen wir also die Quantentheorie. 

Noch dramatischer stellte sich die Frage nach einer 
Erklärung der homöopolaren Bindung. Wie sollte 
sich z. B. aus den beiden neutralen H-Atomen ein 
Wasserstoffmole- kül H2 bilden? Hier brachte erst 
die Quantentheorie den Durchbruch. Das grundle-
gend Neue läßt sich schon am Beispiel des H+2 
-Molekül-Ions erläutern, bei dem dem neutra- len 
H2 ein Elektron entrissen wurde. Das verbleibende 
Elektron muß die beiden Proto- nen zusammenhal-

ten. Nach der Quantentheorie gelingt ihm dies, in-
dem es, anschaulich gesprochen, zwischen beiden 
Protonen hin- und herspringt, wobei es mal bei dem 
einen, mal bei dem anderen Proton verweilt. Dabei 
wird seine Aufenthaltswahrscheinlichkeit zwischen 
den Protonen erhöht, es profitiert also von der Cou-
lombschen Anziehungskraft beider Kerne und kann 
so die Coulombsche Abstoßungskraft zwischen den 
beiden Pro- tonen kompensieren, solange sich die-
se nicht zu nahe kommen. In Abschn. 4.3 werden 
wir zeigen, wie sich diese Vorstellung durch die Wel-
lenfunktion des H+2 präzise fassen läßt. Dabei wer-
den wir sehen, wie die Wellennatur des Elektrons 
eine entscheidende Rolle spielt. Zwischen den Wel-
lenfunktionen, die den Aufenthalt des Elektrons am 
einen oder anderen Proton beschreibt, kommt es zu 
einer positiven Interferenz, wodurch die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit des Elektrons zwischen den bei-
den Protonen erhöht wird und ein bindender Zu-
stand entsteht. Ähnliche Verhältnisse ergeben sich 
auch beim H2- Molekül (vgl. Abb. 1.1). Interessanter-
weise ist aber auch eine negative Interferenz mög- 
lich – die Aufenthaltswahrscheinlichkeit wird ernied-
rigt und sogar zu Null längs der Symmetrie-Ebene 
zwischen den Protonen – es kommt zum lockern-
den (oder „antibindenden“) Zustand. 

Wenden wir uns nun der quantenmechanischen 
Rechnung zu. 
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Theorie der chemischen Bindung

Das H2+ Molekül ist das einfachste Molekül, bei dem 
sich zwei einfach positiv geladene Kerne ein Elekt-
ron teilen. Damit besteht die Schrödingergleichung 
aus jeweils drei Termen für die kinetische und die 
potentielle Energie. Die potentielle Energie enthält 
die potentielle Energie des Elektrons im Feld des 
Kerns A, des Kerns B und die potentielle der Kerne 
im Abstand R untereinander.

Epot =
e2

4πϵ0
 ( 1

rA
+

1
rB

−
1
R )

Die kinetische Energie enthält ebenfalls die des Ker-
nes A, die des Kerns B und die des Elektrons, wenn 
wir bereits die Bewegung des Schwerpunktes abse-
parieren.

Im Schwerpunktsystem lautet dementsprechend die 
Schrödingergleichung:

[−
ħ2

2M
(∇2

A + ∇2
B) −

ħ2

2me
∇2 −

e2

4πϵ0 ( 1
rA

+
1
rB

−
1
R )] Ψ = E Ψ

Der erste Term enthält damit die Bewegung der Ker-
ne im Schwerpunktsystem und damit die Schwin-
gungen des Moleküls. Vernachlässigt man die Bewe-
gung der Kerne, so wird diese Näherung die Born-
Oppenheimer Näherung genannt (siehe Kasten).

Vernachlässigt man die Kernbewegung und nimmt 
ein starres H2+ Molekül an, so kann man die Schrö-
dingergleichung analytisch in folgendem neuen Ko-
ordinatensytem lösen:

μ =
rA + rB

R
, ν =

rA − rB

R
, tan ϕ =

y
x
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Born Oppenheimer Näherung

In der sog. Born-Oppenheimer Näherung berücksichtigt 
man, dass die Atomkerne viel schwerer als die leicht be-
weglichen Elektronen sind. Die Elektronen folgen einer 
Änderung von Kernpositionen nahezu instantan. Die 
Kernbewegung wird deshalb näherungsweise vernach-
lässigt und man hält für die Behandlung der Elektronen-
Wellenfunktion die Kerne fest. Die Elektronen-Energie 
wird dann als Funktion des Kernabstands ermittelt. Der 
Gleichgewichtsabstand der Kerne ergibt sich aus dem 
Minimum der Elektronen-Energie als Funktion der Kern-
positionen. 
Eine weitere Komplikation bei der Behandlung von Mole-
külen ist: es gibt keine Zentralsymmetrie für die Anzie-
hung der Elektronen durch die Kerne. Bei zweiatomigen 
Molekülen gibt es jedoch immerhin eine Rotations- Sym-
metrie bezogen auf die Kernverbindungsachse. 

Abbildung 1.1 Definition der Koordinaten im 
H2+ Molekül (Abb. siehe Demtröder).

9. Moleküle

In diesem Kapitel werden die Grundlagen der Mo-
lekülphysik vorgestellt. Insbesondere sollen folgende
Fragen behandelt werden:

• Warum und wann können sich neutrale Atome zu
stabilen Molekülen verbinden?

• Wie sieht die innere Energiestruktur der Moleküle
aus, die nicht nur, wie beim Atom, durch die Elek-
tronenverteilung gegeben ist, sondern auch durch
die Bewegung der Atomkerne (Schwingungen und
Rotation)?

• Wie kann man chemische Reaktionen und damit
auch biologische Prozesse auf einer molekularen
Basis erklären?

Wir wollen uns zuerst mit zweiatomigen Molekülen
befassen, weil ihre Behandlung wesentlich einfacher
ist als die mehratomiger Moleküle. Trotzdem kann
man an ihnen bereits wesentliche Erkenntnisse hin-
sichtlich der oben aufgeworfenen Fragen gewinnen.
Insbesondere lässt sich an zweiatomigen Molekülen
die Wechselwirkung zwischen den beiden Atomen und
ihre Abhängigkeit vom Abstand R ihrer Atomkerne
deutlich machen. Auch der Begriff der Atomorbi-
tale und der Molekülorbitale, welcher in der Chemie
eine große Rolle spielt, kann hier leicht verständlich
eingeführt werden.

Genau wie beim Atom können Übergänge zwi-
schen verschiedenen Energieniveaus durch Absorption
bzw. Emission von Licht stattfinden, sofern bestimmte
Auswahlregeln erfüllt sind (siehe Kap. 7). Da die
Energieniveaus nicht nur durch die Elektronen, son-
dern auch durch Schwingungen der Kerne und durch
Rotation des ganzen Kerngerüstes (mitsamt der Elek-
tronenhülle) bestimmt werden, sind die Spektren der
Moleküle wesentlich komplizierter als die der Atome.
Sie werden in Abschn. 9.6 behandelt.

9.1 Das H+
2 -Molekülion

Das einfachste aller Moleküle ist das Wasserstoffmole-
külion H+

2 (Abb. 9.1), das aus zwei Protonen und einem
Elektron besteht. Das Wechselwirkungspotential Epot

zwischen den drei Teilchen ist

Epot = − e2

4πε0

(
1

rA
+ 1

rB
− 1

R

)
. (9.1)

Legen wir den Koordinatenursprung in den Massen-
schwerpunkt S der Atomkerne (das Elektron verschiebt
wegen seiner kleinen Masse den Schwerpunkt nur
unwesentlich), so entnimmt man Abb. 9.1 die Relation

r = RA + rA = RB + rB

⇒ r = 1
2
(rA + rB) , weil RA = −RB ,

rA = r + 1
2

R ; rB = r − 1
2

R . (9.2)

Abb. 9.1. H+
2 -Molekülion

W. Demtröder, Experimentalphysik 3, DOI 10.1007/978-3-642-03911-9_9,
© Springer-Verlag Berlin Heidelberg 2010



Die Koordinaten (μ, ν, ϕ ) stellen ein elliptisches Koor-
dinatensystem dar (siehe Kasten). In diesem Koordi-
natensystem lässt sich die Schrödingergleichung 
durch einen Separationsansatz

Ψ( r A, r B, R) = M(μ)N(ν)Φ(ϕ)
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Elliptische Koordinaten

Elliptische Koordinaten sind durch (μ, ν, ϕ ) definiert. Da-
bei beschreiben die Punkte mit μ = const Ellipsen und 
die mit ν = const Hyperbeln (siehe Abb.). In dem ellipti-
schen Koordinatensystem für das Wassterstoffmolekülion 
befinden sich die beiden Kerne in den jeweiligen Brenn-
punkten des Wasserstoffatoms. 

Fortgeschrittene
Versuchen Sie mit Hilfe der gegebenen elliptischen Koor-
dinaten die Schrödingergleichung in elliptischen Koordi-
naten auszudrücken und mit Hilfe des Produktansatzes 
zu lösen.



Rotation und 
Schwingungen 
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2.1 Rotation zweiatomiger Moleküle

Schrödingergleichung für die Kernbewegung In 
der Born Oppenheimer Näherung kann die Wellen-
funktion als Produkt einer Wellenfunktion für die 
Kernbewegung χk({Ri}) und einer Wellenfunktion für 

die Elektronenbewegung bei starren Kernkoordina-
ten Ψ 0

k ({ri}, {Ri}) dargestellt werden. Der Index 

k = {n , L , Λ} gibt dabei den Satz von Quantenzahlen 
für die Wellenfunktion an.

Ψk({ ri }, {Ri}) = χk({Ri}) ⋅ Ψ 0
k ({ ri }, {Ri})	 (1)

Mit diesem Produktansatz separiert die Schrödinger-
gleichung in eine Schrödingergleichung für das E-
lektronenproblem und eine Schrödingergleichung 
für die Bewegung der Kerne. Diese lautet

( −ħ2

2MA
ΔA +

−ħ2

2MA
ΔB + Epot({Rj}; {k})) χn({Rj}) = Eχn({Rj})

und beinhaltet mit XX die Potentialkurve aus dem 
Elektronen-Problem des starren Moleküls im Elektro-
nischen Zustand mit dem Satz von Quantenzahlen 
{k} und dem Parameter-Satz von Kernkoordinaten 

{Rj}. Im Schwerpunktsystem lautet die Schrödinger-

gleichung für die Bewegung der Kerne im zweiatomi-
gen Molekül damit

( −ħ2

2M
Δ + Epot(R; k)) χn(R) = Eχn(R) 	 (2)

wobei M = MAMB /(MA + MB) die reduzierte Masse 
ist. Die potentielle Energie für die Kernbewegung 

hängt damit allein vom Abstand nicht aber von den 
Winkeln ab. 

Damit ergibt sich wie für das Wasserstoffatom ein 
kugelsymmetrisches Problem. Allein die Massen 
(beim Wasserstoff Elektronenmasse und Protonen-
masse) sind hier anders.

Deshalb kann auch für dieses Problem die Wellen-
funktion in ein Produkt aus radialer und winkelab-
hängiger Wellenfunktion zerlegt werden.

χn(R, ϑ, ϕ) = S(R)Y(ϑ, ϕ)	 (3)
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Abbildung 2.1 Definition der Abstände der Atome in 
einem zweiatomigen Molekül im Schwerpunktsystem 
[aus Demtröder].

9.5. Rotation und Schwingung zweiatomiger Moleküle 321

R
M1 M2

R1 R2

S

Abb. 9.31. Zweiatomiges Molekül als starrer Rotator

Radialfunktion S(R) die Gleichung

1
R2

d
dR

(
R2 · dS

dR

)
(9.54a)

+ 2M
!2

[
E − Epot(R)− J(J + 1) !2

2MR2

]
S = 0

und für die Winkelfunktion Y(ϑ,ϕ) die bereits in
Abschn. 4.4.2 behandelte Gleichung (4.93)

1
sin ϑ

∂

∂ϑ

(
sin ϑ

∂Y
∂ϑ

)

+ 1

sin2 ϑ

∂2Y
∂ϕ2

+ J(J + 1) Y = 0 . (9.54b)

Wir wollen uns jetzt der Behandlung der Rotation
zweiatomiger Moleküle zuwenden.

9.5.2 Der starre Rotator

Ein zweiatomiges Molekül mit den Atommassen M1
und M2 kann um eine Achse durch den Schwerpunkt S
rotieren (Abb. 9.31). Seine Rotationsenergie bei einer
Winkelgeschwindigkeit ω ist dann

Erot = 1
2

I ·ω2 = J2

2I
, (9.55)

wobei

I = M1 R2
1 + M2 R2

2 = MR2 mit M = M1 · M2

M1 + M2

das Trägheitsmoment des Moleküls bezüglich seiner
Rotationsachse und | J | = I ·ω sein Drehimpulsbetrag
ist. Da das Betragsquadrat des Drehimpulses nur dis-
krete Werte J2 = J(J + 1) !2 annehmen kann, welche
durch die Quantenzahl J = 0, 1, 2, . . . charakterisiert
werden, erhält man für die Rotationsenergien beim
Gleichgewichtsabstand R = Re

Erot = J(J + 1) !2

2M · R2
e

(9.56a)

α

0 1 2 3 4 5 6 J

0

1

2

3

4
J F J( )

ν4

ν4

ν3

ν3

ν2

ν2

ν1

ν1 νrot

I( )ν

a)

b)

c)

2
e

2
rot

MR
h

1J
E

tg =
+

∆∝α

2
e

2

rot
MR

h)1J(E +=∆

Abb. 9.32. (a) Energieniveaus des starren Rotators und
(b) Abstände benachbarter Niveaus als Funktion der Rota-
tionsquantenzahl J . (c) Schematisches Rotationsspektrum

eine Folge diskreter Werte, deren Abstände

∆Erot = Erot(J + 1)− Erot(J )

= (J + 1) !2/I (9.56b)

linear mit J zunehmen (Abb. 9.32).
Man erhält dieses Ergebnis auch direkt aus (9.54a):

Bei konstantem Kernabstand R wird der erste Term
null, und deshalb muss auch der Ausdruck in ecki-
gen Klammern null werden. Da E die Gesamtenergie
ist und folglich bei einem starren Rotator Ekin = E −
Epot = Erot die kinetische Energie der Rotation ist,
folgt sofort (9.56a).

In der Spektroskopie werden meist die Termwerte
F(J ) = E(J )/hc der Energieniveaus in der Einheit
cm−1 angegeben. Man erhält dann:

Frot(J ) = J(J + 1) !2

2hcMR2
e

= Be J(J + 1) (9.56c)

mit der Rotationskonstanten

Be = !
(4πc M · R2

e)
, [Be] = 1 cm−1 = 100 m−1 ,

(9.57)

Die potentielle Energie E0
k (R) für die Kernbewegung im 

elektronischen Zustand k = (n , L , Λ) hängt nur vom Kern-
abstand R , nicht von den Winkeln ϑ, ϕ ab und ist des-
halb kugelsymmetrisch! 

HINWEIS 2.1 



Beim Wasserstoffatom wird bei der Separation die 
Quantenzahl l eingeführt. Bei der Bewegung der Ker-
ne bezeichnet man diese als J.

Die Differentialgleichung für den Radialteil der Wel-
lenfunktion S(R) lautet dann

{ 1
R2

d
dR (R2 d

dR ) +
2M
ħ2 [E − Epot −

J(J + 1)ħ
2MR2 ]} S(r) = 0

Diese Differentialgleichung kann man wie bereits bei 
den Berechnungen zum Wasserstoffatom lösen. 
Hier benötigen wir nur die Energieeigenwerte die 
man einerseits über einen kleinen klassischen Um-
weg oder direkt aus der obigen Gleichung erhält. 

Der starre Rotator Betrachtet man die obige Diffe-
rentialgleichung für einen konstanten Kernabstand 
R, dann verschwindet der erste Term in dieser Glei-
chung. Damit muss dann der Term in der eckigen 
Klammer auch verschwinden. Die Differenz aus Ge-
samtenergie E und potentieller Energie Epot ist die 
kinetische Energie der Rotation, die sich zu

Erot =
ħ2 J(J + 1)

2MR2
	 (4)

ergibt. In einer klassischen Betrachtung erhält man 
für die Rotationsenergie des Systems

Erot =
1
2

Iω2 =
1
2

J
2

I
	 (5

mit dem Trägheitsmoment 

I = M1R2
1 + M2R2

2 = MR2

M =
M1M2

M1 + M2

	 (6)

und dem Betrag des Drehimpulses |J | = Iω. Erwei-
tert man diese klassische Beschreibung durch Über-
tragen der Größen in quantisierte Größen, so muss 
man für den Betrag des Drehimpulses

J = ħ J(J + 1)

einführen, wodurch man auch zum quantenmechani-
schen Ausdruck gelangt. Die Energieniveaus des 
starren Rotators stellen damit eine Folge von diskre-
ten Werten dar deren Abstände

ΔErot = Erot(J + 1) − Erot(J ) = (J + 1)ħ2 /I

linear mit J zunehmen. In der Spektroskopie werden 
die Termwerte in der Regel in cm−1 angegeben. Dies 
erhält man durch
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F(J ) =
E(J )
hc

= BeJ(J + 1) [cm-1]

mit der Rotationskonstanten 

Be =
ħ

4πcMR2
e

=
ħ

4πcI
 [cm-1]

beim Gleichgewichtsabstand R = Re. Bei Absorption 
einer elektromagnetischen Welle (für Rotationen im 
Mikrowellenbereich) werden Übergänge zwischen 
Niveaus mit J → (J + 1) stattfinden. Die Übergangs-
frequenz in cm−1 ist dann

ν̄(J ) = 2Be(J + 1) [cm-1]

Aus der Tabelle sieht man, dass die Rotationsenergi-
en zweiatomiger Moleküle im Bereich von 
(10−6 − 10−2) ⋅ J(J + 1) eV liegen, d.h. Wellenlängen 
von 10−5 − 10−1 m also im Mikrowellenbereich.

Da die Rotationskonstante als einzige Abhängigkeit 
die vom Trägheitsmoment des Moleküls I hat, las-
sen sich mit Hilfe der Rotationsspektren die Träg-
heitsmomente von Molekülen sehr genau bestim-
men.

Bei der Behandlung der Intensitäten der Übergänge 
wird sich zeigen, dass nur Moleküle mit einem Dipol-

moment Strahlung auf Rotationsübergängen absor-
bieren können. Dabei gelten die gleichen Auswahlre-
geln wie beim Wasserstoffatom ΔJ = ± , ΔM = 0, ± 1

10

Tabelle 2.1 Gleichgewichtsabstände, Rotationskon-
stanten und Schwingungsfrequenzen für einige zweiato-
mige Moleküle [aus Demtröder].

322 9. Moleküle

die durch reduzierte Masse M und Gleichgewichtsab-
stand Re zwischen den Atomkernen bestimmt ist. Aus
historischen Gründen verwendet man für Be statt m−1

die Einheit cm−1.
Wenn eine elektromagnetische Welle von den

Molekülen absorbiert wird, so entsprechen den Über-
gängen zwischen Rotationsniveaus J → (J + 1) Ab-
sorptionsfrequenzen

νrot(J ) = (
E(J + 1)− E(J )

)
/h , (9.58a)

die in Wellenzahleinheiten cm−1 durch

νrot(J ) = Be ·2 · (J + 1) (9.58b)

gegeben sind. Sie liegen im Mikrowellenbereich [9.6].
In Abschn. 9.6.2 wird gezeigt, dass nur Moleküle

mit einem permanenten Dipolmoment Strahlung auf
reinen Rotationsübergängen absorbieren können.

Homonukleare zweiatomige Moleküle haben da-
her kein reines Rotationsspektrum.

BEISPIELE

1. Das H2-Molekül hat die reduzierte Masse M =
0,5 MH = 8,35 ·10−28 kg und den Gleichgewichts-
abstand Re = 0,742 ·10−10 m ⇒ I = 4,60 ·10−48

kg m2. Seine Rotationsenergien sind damit

Erot = 1,2 ·10−21 J(J + 1)Joule

≈ 7 meV · J(J + 1) ,

und die Rotationskonstante Be ist

Be = 60,80 cm−1 .

2. Für das H37Cl-Molekül ist M = 0,97 AME = 1,61 ·
10−27 kg, Re = 1,2745 ·10−10 m ⇒

Erot = 2,1 ·10−22 J(J + 1)Joule

= 1,31 meV · J(J + 1) ,

Be = 10,68 cm−1 .

In Tabelle 9.5 sind die Gleichgewichtsabstände Re

und die Rotationskonstanten Be für einige zweiatomige
Moleküle aufgelistet.

Man sieht aus der Tabelle, dass die Rotations-
energien zweiatomiger Moleküle im Bereich von

Tabelle 9.5. Gleichgewichtsabstände Re, Rotationskonstan-
ten Be und Schwingungskonstanten ωe für einige zweiato-
mige Moleküle

Molekül Re/pm Be/cm−1 ωe/cm−1

H2 74,16 60,8 4395
Li2 267,3 0,673 351
N2 109,4 2,010 2359
O2 120,7 1,446 1580
NO 115,1 1,705 1904
I2 266,6 0,037 214
ICl 232,1 0,114 384
HCl 127,4 10,59 2990

(10−6−10−2)·J(J + 1)eV liegen und die Rotations-
übergänge bei Wellenlängen von 10−5−10−1 m, also
im Mikrowellengebiet.

Bei einem Rotationsdrehimpuls J = I ·ω wird die
Rotationsperiode

T = 2π

ω
= 2π · I

|J | = 2π · I√
J(J + 1)!

.

BEISPIELE

1. H2-Molekül: I = 4,6 ·10−48 kg · m2

⇒ T = 2,7 ·10−13

√
J(J + 1)

s .

2. J2-Molekül: I = 7,9 ·10−45 kg · m2

⇒ T = 4,4 ·10−10

√
J(J + 1)

s .

Die Zeiten für eine Rotationsperiode liegen je nach
Rotationskonstante Be zwischen 10−14 s und 10−10 s.
Sie variieren mit 1/Be. Für Be = 1 cm−1 ergibt sich
Trot = 1,6 ·10−11/

√
J(J + 1)s.

9.5.3 Zentrifugalaufweitung

Bei einem realen rotierenden Molekül stellt sich der
Kernabstand so ein, dass die rücktreibende Kraft
Fr = −(∂Epot/∂R) R̂ durch das Potential Epot(R) gleich
der Zentripetalkraft Fz = −Mω2 · R wird (Abb. 9.33).

In der Nähe des Gleichgewichtsabstandes R = Re
kann das Potential in guter Näherung durch das Pa-
rabelpotential (9.48b) wiedergegeben werden, das zu

BEISPIEL 2.1 [aus Demtröder]
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die durch reduzierte Masse M und Gleichgewichtsab-
stand Re zwischen den Atomkernen bestimmt ist. Aus
historischen Gründen verwendet man für Be statt m−1

die Einheit cm−1.
Wenn eine elektromagnetische Welle von den

Molekülen absorbiert wird, so entsprechen den Über-
gängen zwischen Rotationsniveaus J → (J + 1) Ab-
sorptionsfrequenzen

νrot(J ) = (
E(J + 1)− E(J )

)
/h , (9.58a)

die in Wellenzahleinheiten cm−1 durch

νrot(J ) = Be ·2 · (J + 1) (9.58b)

gegeben sind. Sie liegen im Mikrowellenbereich [9.6].
In Abschn. 9.6.2 wird gezeigt, dass nur Moleküle

mit einem permanenten Dipolmoment Strahlung auf
reinen Rotationsübergängen absorbieren können.

Homonukleare zweiatomige Moleküle haben da-
her kein reines Rotationsspektrum.

BEISPIELE

1. Das H2-Molekül hat die reduzierte Masse M =
0,5 MH = 8,35 ·10−28 kg und den Gleichgewichts-
abstand Re = 0,742 ·10−10 m ⇒ I = 4,60 ·10−48

kg m2. Seine Rotationsenergien sind damit

Erot = 1,2 ·10−21 J(J + 1)Joule

≈ 7 meV · J(J + 1) ,

und die Rotationskonstante Be ist

Be = 60,80 cm−1 .

2. Für das H37Cl-Molekül ist M = 0,97 AME = 1,61 ·
10−27 kg, Re = 1,2745 ·10−10 m ⇒

Erot = 2,1 ·10−22 J(J + 1)Joule

= 1,31 meV · J(J + 1) ,

Be = 10,68 cm−1 .

In Tabelle 9.5 sind die Gleichgewichtsabstände Re

und die Rotationskonstanten Be für einige zweiatomige
Moleküle aufgelistet.

Man sieht aus der Tabelle, dass die Rotations-
energien zweiatomiger Moleküle im Bereich von

Tabelle 9.5. Gleichgewichtsabstände Re, Rotationskonstan-
ten Be und Schwingungskonstanten ωe für einige zweiato-
mige Moleküle

Molekül Re/pm Be/cm−1 ωe/cm−1

H2 74,16 60,8 4395
Li2 267,3 0,673 351
N2 109,4 2,010 2359
O2 120,7 1,446 1580
NO 115,1 1,705 1904
I2 266,6 0,037 214
ICl 232,1 0,114 384
HCl 127,4 10,59 2990

(10−6−10−2)·J(J + 1)eV liegen und die Rotations-
übergänge bei Wellenlängen von 10−5−10−1 m, also
im Mikrowellengebiet.

Bei einem Rotationsdrehimpuls J = I ·ω wird die
Rotationsperiode

T = 2π

ω
= 2π · I

|J | = 2π · I√
J(J + 1)!

.

BEISPIELE

1. H2-Molekül: I = 4,6 ·10−48 kg · m2

⇒ T = 2,7 ·10−13

√
J(J + 1)

s .

2. J2-Molekül: I = 7,9 ·10−45 kg · m2

⇒ T = 4,4 ·10−10

√
J(J + 1)

s .

Die Zeiten für eine Rotationsperiode liegen je nach
Rotationskonstante Be zwischen 10−14 s und 10−10 s.
Sie variieren mit 1/Be. Für Be = 1 cm−1 ergibt sich
Trot = 1,6 ·10−11/

√
J(J + 1)s.

9.5.3 Zentrifugalaufweitung

Bei einem realen rotierenden Molekül stellt sich der
Kernabstand so ein, dass die rücktreibende Kraft
Fr = −(∂Epot/∂R) R̂ durch das Potential Epot(R) gleich
der Zentripetalkraft Fz = −Mω2 · R wird (Abb. 9.33).

In der Nähe des Gleichgewichtsabstandes R = Re
kann das Potential in guter Näherung durch das Pa-
rabelpotential (9.48b) wiedergegeben werden, das zu



Intensitäten Die Intensitäten der Rotationslinien 
werden durch

• das statistische Gewicht der beteiligten Zustände
• die thermische Besetzung der Niveaus
• die Auswahlregeln 

bestimmt. Das statistische Gewicht der jeweiligen 
Zustände ist durch den Entartungsgrad gegeben. 
Wie auch schon beim Wasserstoffatom, gibt es zu 
jeder Quantenzahl J, 2J+1 Wellenfunktionen mit der 
magnetischen Quantenzahl M=J,J-1,... -J wenn kei-
ne zusätzliche Wechselwirkung die Entartung auf-
hebt.

Die wichtigsten Auswahlregeln sind

– Nur polare Moleküle, das heißt Moleküle mit ei-
nem permanenten Dipolmoment, haben ein spektro-
skopisch beobachtbares Rotationsspektrum. 

– Optisch erlaubt sind Übergänge mit ∆J = ±1 d.h. 
Übergänge, bei denen sich der Drehimpuls des Mo-
leküls um

Δ |L |J→J±1 = ħ | J(J + 1) − J ± 1(J ± 1 + 1) |  

ändert. Für große J ist diese Änderung näherungs-
weise ħ. Diese Drehimpuls- Änderung entspricht 
dem Drehimpuls des Lichtquants, das bei Absorpti-
on aufgenommen und bei Emission abgegeben 
wird, so dass hierdurch der Drehimpuls-Erhaltungs-
satz erfüllt wird.

Zusätzlich ist noch die thermische Besetzung der 
Ausgangszustände bei der Temperatur T notwendig. 
Raumtemperatur entspricht einer Energie von 1/40 
eV oder 200 cm-1 und damit groß gegenüber Be. Im 
thermischen Gleichgewicht sind deshalb viele Rotati-
onsniveaus besetzt. Die Besetzungszahl NJ gegen-
über dem Grundzustand N0 ist dann
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Abbildung 2.2 Rotationsspektrum eine zweiatomi-
gen Moleküls [aus Haken & Wolf]. 
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Abb. 9.2. Energieniveau-Schema
für die Rotation eines zweiato-
migen Moleküls (linearer Krei-
sel) und Transmissionsspektrum.
Nach oben ist die mit J wach-
sende Energie aufgetragen, un-
ten das Transmissionsspektrum.
Die Auswahlregel für optische
Übergänge lautet ∆J = ±1, die
Intensitäts-Verteilung im Spek-
trum wird im Text erklärt. Die
ersten Linien im Spektrum sind
so schwach, daß sie in dieser
Auftragung nicht sichtbar sind

der klassischen Mechanik berechnet man die Rotationsenergie eines solchen Rotators
nach der Gleichung

Erot = 1
2
Θω2 [Joule] , (9.1)

wo Θ das Trägheitsmoment um die Rotationsachse senkrecht zur Verbindungslinie der
Massen m1, m2 und ω die Winkelgeschwindigkeit ist, vergleiche Abb. 9.3.

Das Trägheitsmoment Θ dieser Hantel bezüglich des Massenschwerpunktes S be-
trägt

Θ = m1 R2
1 + m2 R2

2 = mr R2 , (9.2)

wenn R1 und R2 die Abstände der Massen m1, m2 von S und R = R1 + R2 bedeuten.
mr ist die sogenannte reduzierte Masse

mr = m1m2

m1 + m2
. (9.3)

Der Drehimpuls (in Richtung senkrecht zur Molekülachse) beträgt

|L| = Θω , (9.4)

wenn L als Abkürzung für den Drehimpuls und |L| oder einfach L für seinen Betrag
verwendet werden.

Hier zunächst eine Abschätzung: Führt man versuchsweise als Quantenbedingung
für den Drehimpuls

Abb. 9.3. Rotation eines zwei-
atomigen Moleküls um seinen
Schwerpunkt. Beim nicht-starren
Rotator (unteres Teilbild ) kön-
nen die beiden Atome mit der
Federkonstante k gegeneinander
schwingen|L| = nh(n = 0, 1, 2 . . . ) (9.5)

f.cichos@me.com



Nj

N0
=

gJ

g0
exp( − (Ej − E0)/kT ) = (2J + 1)e−BhcJ(J+1)/kT

Für kleine J wächst die Besetzung nahezu linear und 
durchläuft ein Maximum und fällt bei größeren J ex-
ponentiell ab. Durch Differentiation kann man zei-
gen, dass 

Jmax ≈
kT

2hcB
−

1
2

ENDE VORLESUNG 3

Abbildung 2.3 Rotationsspektrum von HCl in der 
Gasphase. Absorptionsspektrum. Die Minima der Trans-
mission entsprechen Maxima der Absorption. [aus Haken 
& Wolf]
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selfeld so auf die Moleküle einwirken läßt, daß die Energieniveaus eine periodische Ver-
schiebung durch einen periodischen Stark-Effekt erfahren. Diese Modulation mit typi-
schen Feldstärken von 100 V cm−1 und Frequenzen zwischen 50 Hz und 100 kHz nennt
man deshalb Stark-Modulation. Im Nachweisteil der Apparatur werden nur die modu-
lierten Signale verstärkt und nachgewiesen. Damit läßt sich Stör- und Untergrundstrah-
lung von der Strahlung abtrennen, die gemessen werden soll. Die Resonanz zwischen
dem Licht und dem untersuchten Niveau wird also periodisch an- und abgeschaltet. So
kann man die Frequenz der Mikrowellenstrahlung und damit der Rotationsübergänge
mit einer relativen Genauigkeit von besser als 10−6 bestimmen.

Entsprechend den Auswahlregeln für die Wechselwirkung von Molekülen mit Licht
können nur von Molekülen mit permanentem elektrischen Dipolmoment Rotationsspek-
tren beobachtet werden. Diese Auswahlregel für elektrische Dipolstrahlung ist anschau-
lich verständlich: Ein polares Molekül scheint für einen ortsfesten Beobachter ein ver-
änderliches Dipolmoment zu haben, wenn es rotiert. Deshalb ist die Rotation solcher
Moleküle hinsichtlich der optischen Absorption aktiv, das heißt, ihre Rotation führt zur
Absorption elektromagnetischer Strahlung, wenn beide Frequenzen übereinstimmen. Für
homonukleare zweiatomige Moleküle wie H2, N2, O2 gilt dies nicht, weil sie kein Di-
polmoment besitzen. Sie zeigen deshalb kein Rotationsspektrum. Das gleiche gilt für
alle größeren Moleküle ohne permanentes Dipolmoment, zum Beispiel CCl4 – es sei
denn die Rotation führt zu einer Verzerrung und damit zu einem rotationsinduzierten
Dipolmoment, oder aber das Molekül führt gleichzeitig eine unsymmetrische Schwin-
gung aus und besitzt dadurch ein Dipolmoment, an dem ein elektrisches Feld angreifen
kann.

9.2 Zweiatomige Moleküle

9.2.1 Das Spektrum des starren Rotators (Hantel-Modell)

Als typisches Rotationsspektrum eines zweiatomigen Moleküls zeigt Abb. 9.1 das Spek-
trum von HCl. Abbildung 9.2 zeigt schematisch ein Rotationsspektrum eines anderen
linearen Kreisel-Moleküls mit kleinerem Linienabstand zusammen mit dem zugehöri-
gen Energietermschema, das wir jetzt ableiten wollen. Das Spektrum besteht aus einer
größeren Anzahl fast äquidistanter Linien mit einer charakteristischen, temperaturabhän-
gigen Intensitäts-Verteilung. Dieses Spektrum läßt sich als das Spektrum eines starren
Rotators verstehen, das heißt als das Spektrum eines Systems, das rotiert und bei dem
die beiden Atome starr miteinander verbunden sind. Dieses sogenannte Hantel-Modell
ist das einfachste Modell für die Rotationsbewegung eines zweiatomigen Moleküls. In

Abb. 9.1. Rotationsspektrum
von HCl in der Gasphase. Ab-
sorptionsspektrum. Die Minima
der Transmission entsprechen
Maxima der Absorption

f.cichos@me.com

12

Homonukleare zweiatomige Moleküle haben kein reines 
Rotationsspektrum. 

HINWEIS 2.2 

Abbildung 2.5 Zur Zentrifugalaufweitung [aus Dem-
tröder] 9.5. Rotation und Schwingung zweiatomiger Moleküle 323

E
E Rpot( )

RRe

Fz

→
Fr

→

Abb. 9.33. Zur Zentrifugalaufweitung

einer linearen Rückstellkraft

Fr = −k · (R − Re) · R̂ (9.59)

führt. Aus der Relation J2 = I2ω2 = M2 R4ω2 folgt:

Mω2 · R = J(J + 1) !2

MR3

!= k · (R − Re)

⇒ R − Re = J(J + 1) !2

M · k · R3
, (9.60)

d. h. der Kernabstand wird durch die Rotation des
Moleküls aufgeweitet. Dadurch tritt, zusätzlich zur
kinetischen Energie des starren Rotators, noch die
potentielle Energie 1/2 k(R − Re)

2 auf, so dass die
Gesamtenergie der Rotation

Erot = J(J + 1) !2

2MR2 + 1
2

k(R − Re)
2 (9.61)

wird. Ersetzt man mithilfe von (9.60) R durch Re, so
ergibt dies:

R = Re

(
1 + J(J + 1) !2

M · k · Re · R3

)
= Re(1 + x)

mit x ≪ 1. Dies lässt sich in die Reihe

1
R2

= 1
R2

e

[
1 − 2J(J + 1) !2

M · k · R4
e

+3J2(J + 1)2 !4

M2 · k2 · R8
e

∓ · · ·
]

entwickeln, und man erhält damit für die gesamte
Rotationsenergie (9.61)

Erot = J(J + 1) !2

2MR2
e

− J2(J + 1)2 !4

2M2kR6
e

+ 3J3(J + 1)3 !6

2M3k2 R10
e

±· · · . (9.62a)

Durch die Zentrifugalaufweitung wird das Träg-
heitsmoment größer und daher die Rotationsener-
gie bei gleichem Drehimpuls kleiner.

Die entsprechenden Termwerte F(J ) = Erot/(hc)
sind dann

Frot(J ) = Be · J(J + 1)− De J2(J + 1)2

+ He J3(J + 1)3 ±· · ·

(9.62b)

mit den Rotationskonstanten

Be = !
4πcMR2

e
,

De = !3

4πckM2 R6
e
,

He = 3!5

4πck2M3 R10
e

. (9.62c)

Die heutzutage in der Molekülspektroskopie erreichte
Genauigkeit ist so groß, dass bei höheren Rotati-
onsquantenzahlen J auch der dritte Term in (9.62b)
durchaus noch berücksichtigt werden muss.

9.5.4 Der Einfluss der Elektronenbewegung

Bisher haben wir bei der Betrachtung der Molekülrota-
tion noch nicht den Drehimpuls der Elektronen berück-
sichtigt. Im axialsymmetrischen elektrostatischen Feld
der beiden Atome präzediert der vom Kernabstand R
abhängige Bahndrehimpuls L = ∑

li der Elektronen-
hülle um die Kernverbindungsachse (z-Achse) mit der
konstanten Projektion

⟨Lz⟩ = Λ! .

Abbildung 2.4

6.5. ROTATIONSSPEKTRUM

Beispielsweise folgt mit B = 10, 59 1
cm , I = 2, 65 · 10°47 kgm2, µ = 1, 63 · 10°27 kg für HCl ein Wert

von re = 1, 275 Å.
iii.) Besetzungszahlen:

nJ

n0
=

(2J + 1)
1

· exp
µ
°hcBJ(J + 1)

kBT

∂

N =
1X

J=0

nJ = n0 · kBT

hcB

nJ

N
=

hcB(2J + 1)
kT

exp
µ
°hcBJ(J + 1)

kBT

∂

Das Maximum liegt bei:

Ĵ =
r

kBT

2hcB
° 1

2

WĴ = hcBĴ
≥
Ĵ + 1

¥
=

1
2
kBT ° 1

4
hcB

b.) Nicht-starrer Rotator

i.) Klassisch: Dehnung; harmonisches Kraftgesetz

k (r ° re) = µ!2r =
J2

µr3

Wges = Wkin + Wpot =
1

2µr2
J2 +

k

2
(r ° re)

2 º J2

2µr2
e

° J2

µr3
e

(r ° re) +
k

2
(r ° re)

2

Wges º J2

2µr2
0

° J4

2kµ2r6
0

re 7! r0 für Schwingungsgrundzustand
ii.) Quantenmechanisch:

FJ =
WJ

hc
= BJ(J + 1)°DJ2 (J + 1)2
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Zentrifugalaufweitung Da die Bindung zwischen 
Atomen im Molekül nicht vollkommen starr ist, wird 
durch die Rotation der Kernabstand aufgeweitet. 

Dadurch wächst das Trägheitsmoment und bei glei-
chem Drehimpuls wird die Rotationsenergie kleiner.

Erot =
J(J + 1)ħ2

2MR2
+

1
2

k(R − Re)2

Die Gesamtenergie er Rotation besteht nur aus der 

kinetischen Energie der Rotation und der potentiel-
len Energie die in der gespannten Feder steckt.

In dieser Gleichung ist nun die Aufweitung der Bin-
dung ΔR = (R − Re) zu ersetzen. Dies geschieht wie 
in der Herleitung in der Box anbei.

Erot =
J(J + 1)ħ2

2MR2
e

−
J2(J + 1)2ħ4

2M2kR6
e

+ … 	 ()

In der spektroskopischen Notation ergibt sich damit

Frot(J ) = BeJ(J + 1) − DeJ2(J + 1)2 + HeJ2(J + 1)3 ± …

Abbildung 2.6 Änderung der Energiezustände beim 
Übergang vom starren zum nichtstarren Rotator. [aus Ha-
ken & Wolf]
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Abb. 9.5. Energieniveaus und
Spektrum des nicht-starren Ro-
tators im Vergleich zum starren
Rotator. Für die Dehnungskon-
stante ist D = 10−3 B angenom-
men. Die im Abstand 2B äqui-
distanten Linien des starren Ro-
tators werden beim nicht-starren
Rotator nach kleineren Energien
verschoben, wobei die Verschie-
bung mit J zunimmt, hier über-
trieben groß gezeichnet

Die Auswahlregeln bleiben ungeändert, weil die Symmetrien der Rotationszustände
durch die Federkraft nicht geändert werden.

Zur Erläuterung noch einige Zahlenwerte. Dabei wählen wir als einfaches Mole-
kül das HCl. Hierfür erhält man nach Tabelle 9.1 bei Annahme des starren Rotators
2B = 20,79 cm−1. Für den nichtstarren Rotator ergibt sich das Korrekturglied 4D =
0,0016 cm−1, siehe Tabelle 9.2.

Tabelle 9.2 vergleicht Meßwerte und berechnete Werte für das HCl-Molekül mit den
genannten Zahlenwerten.

Tabelle 9.2. Vergleich experimenteller und berechneter Werte für Rotationslinien
von HCl, in cm−1

J → J + 1 experimentell berechnet für
starren nicht-starren Rotator

0–1 20,79 20,79 20,79 (nach (9.24)
3–4 83,03 83,16 83,06 und (9.27)
6–7 145,03 145,53 144,98 mit 2B = 20,79 cm−1

9–10 206,38 207,90 206,30 und 4D = 0,0016 cm−1)

9.3 Isotopie-Effekte

Die große Genauigkeit, mit der man die Trägheitsmomente von Molekülen aus der Mes-
sung der Rotationskonstanten B bestimmen kann, führt zu einer wichtigen Anwendung

f.cichos@me.com

Herleitung Zentrifugalaufweitung
Zentripetalkraft
Fz = − Mω2R

lineare Rückstellkraft im Minimum
Fr = − k(R − Re)R̂
Fz = Fr

über J2 = I2ω2 = M2R4ω2 follows 

R − Re =
J(J + 1)ħ2

MkR3

Man erhält also zusätzlich zur kinetischen Ener-
gie des Rotators die potentielle Energie des ge-
spannten Feder 1/2k(R − Re)2

R = Re (1 +
J(J + 1)ħ2

MkReR3 ) ≈ Re (1 +
J(J + 1)ħ2

MkR4
e )

wegen 

R3 = (Re + ΔR)3 = R3
e (1 +

3ΔR
Re

+ …),
ΔR
Re

< < 1

Tabelle 2.2 [aus Demtröder]

168 9. Rotationsspektren

Abb. 9.5. Energieniveaus und
Spektrum des nicht-starren Ro-
tators im Vergleich zum starren
Rotator. Für die Dehnungskon-
stante ist D = 10−3 B angenom-
men. Die im Abstand 2B äqui-
distanten Linien des starren Ro-
tators werden beim nicht-starren
Rotator nach kleineren Energien
verschoben, wobei die Verschie-
bung mit J zunimmt, hier über-
trieben groß gezeichnet

Die Auswahlregeln bleiben ungeändert, weil die Symmetrien der Rotationszustände
durch die Federkraft nicht geändert werden.

Zur Erläuterung noch einige Zahlenwerte. Dabei wählen wir als einfaches Mole-
kül das HCl. Hierfür erhält man nach Tabelle 9.1 bei Annahme des starren Rotators
2B = 20,79 cm−1. Für den nichtstarren Rotator ergibt sich das Korrekturglied 4D =
0,0016 cm−1, siehe Tabelle 9.2.

Tabelle 9.2 vergleicht Meßwerte und berechnete Werte für das HCl-Molekül mit den
genannten Zahlenwerten.

Tabelle 9.2. Vergleich experimenteller und berechneter Werte für Rotationslinien
von HCl, in cm−1

J → J + 1 experimentell berechnet für
starren nicht-starren Rotator

0–1 20,79 20,79 20,79 (nach (9.24)
3–4 83,03 83,16 83,06 und (9.27)
6–7 145,03 145,53 144,98 mit 2B = 20,79 cm−1

9–10 206,38 207,90 206,30 und 4D = 0,0016 cm−1)

9.3 Isotopie-Effekte

Die große Genauigkeit, mit der man die Trägheitsmomente von Molekülen aus der Mes-
sung der Rotationskonstanten B bestimmen kann, führt zu einer wichtigen Anwendung
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Durch die Zentrifugalaufweitung wird die Bindungslänge 
größer und dadurch das Trägheitsmoment größer. Da-
durch ist die Rotationsenergie bei gleichem Drehimpuls 
kleiner.

HINWEIS 2.3 

13



mit den Rotationskonstanten

Be =
ħ

4πcMR2
e
	 ()

De =
ħ3

4πck M2R6
e
	 ()

He =
3ħ5

4πck2M3R10
e
	 ()

In der Rotationsspektroskopie werden heutzutage 
auch höhere Korrekturen noch aufgelöst. 

Detaillierte Analyse der Rotationsspektren

Isotopieeffekt Man kann aus Linienverschiebungen 
die Isotopenmassen bestimmen, wenn Moleküle mit 
verschiedenen Isotopen desselben Elementes unter-
sucht werden. Aus den Linienintensitäten kann man 
die Isotopenhäufigkeiten bestimmen. Da die Rotati-
onskonstante dem Trägheitsmoment umgekehrt pro-
portional ist, haben nämlich Moleküle mit schwere-

ren Isotopen Rotationslinien mit geringerer Quanten-
energie und kleinerem gegenseitigen Abstand. 

Naturgemäß ist der Isotopie-Effekt beim Was-
serstoff besonders groß. Die Rotationskonstante 2Be 
für Wasserstoff, H2, beträgt 121,62cm−1. Für den 
schweren Wasserstoff, 2H2, ergibt sich im Experi-
ment 2Be = 60,86 cm−1, also ziemlich genau der hal-
be Wert wegen der doppelten Masse und dem dop-
pelt so großen Trägheitsmoment. Übrigens folgt da-

9.3 Isotopie-Effekte 169

Abb. 9.6. Der Isotopieeffekt bei
Rotationstermen und dem zuge-
hörigen Rotationsspektrum des
Moleküls CO. Die Rotations-
konstante B des schwereren Mo-
leküls ist kleiner als die von
12CO, deshalb sind die Linien
für 13CO (gestrichelt) gegen die-
jenigen von 12CO nach klei-
neren Energien verschoben. Die
Verschiebung ist hier übertrieben
groß gezeichnet

der Rotationsspektren. Man kann aus Linienverschiebungen die Isotopenmassen bestim-
men, wenn Moleküle mit verschiedenen Isotopen desselben Elementes untersucht wer-
den. Aus den Linienintensitäten kann man die Isotopenhäufigkeiten bestimmen. Da die
Rotationskonstante dem Trägheitsmoment umgekehrt proportional ist, haben nämlich
Moleküle mit schwereren Isotopen Rotationslinien mit geringerer Quantenenergie und
kleinerem gegenseitigen Abstand. Naturgemäß ist der Isotopie-Effekt beim Wasserstoff
besonders groß. Die Rotationskonstante 2B für Wasserstoff, H2, beträgt 121,62 cm−1.
Für den schweren Wasserstoff, 2H2, ergibt sich im Experiment 2B = 60,86 cm−1, also
ziemlich genau der halbe Wert wegen der doppelten Masse und dem doppelt so großen
Trägheitsmoment. Übrigens folgt daraus auch, daß der Bindungsabstand im H2-Molekül
durch die schweren Isotope kaum geändert wird. Bei anderen Molekülen sind die Un-
terschiede wesentlich geringer. So mißt man für das Molekül 12CO 2B = 3,842 cm−1,
für das Molekül 13CO mit dem schweren Isotop des Kohlenstoffs 2B = 3,673 cm−1.
Abbildung 9.6 zeigt als Beispiel die Unterschiede im Rotationsspektrum von CO mit
den Isotopen 12C und 13C.

Bei mehratomigen Molekülen kann man mit Hilfe des Isotopie-Effektes auch die Ab-
stände der verschiedenen Atome im Molekül messen. Als Beispiel sei hier das lineare
Molekül Kohlenstoffoxysulfid, OCS, angeführt. Wenn man wie besprochen die Rotati-
onskonstante B eines linearen Moleküls mißt, so kann man daraus nur das Trägheitsmo-
ment senkrecht zur Molekülachse, bestimmen, woraus sich nicht beide Bindungslängen
vom zentralen C-Atom zu den Atomen O und S berechnen lassen. Durch Messung mit
zwei verschieden isotop substituierten Molekülen wie zum Beispiel CO32S und CO34S
kann man jedoch die Bindungslängen CO und CS aus den Trägheitsmomenten bestim-
men, wenn sich der Abstand CS mit der Änderung der isotopischen Zusammensetzung
nicht ändert. Dies läßt sich folgendermaßen zeigen.

Abb. 9.7. Das Molekül
Kohlenstoff-Oxysulfid, OCS,
zur Definition der Bezeich-
nungen für die Massen und
die Abstände der Atome O,
C und S zum gemeinsamen
Schwerpunkt

Wenn man den Schwerpunkt durch die Gleichung

mO RO + mC RC = mS RS ; (9.28)
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Abb. 9.6. Der Isotopieeffekt bei
Rotationstermen und dem zuge-
hörigen Rotationsspektrum des
Moleküls CO. Die Rotations-
konstante B des schwereren Mo-
leküls ist kleiner als die von
12CO, deshalb sind die Linien
für 13CO (gestrichelt) gegen die-
jenigen von 12CO nach klei-
neren Energien verschoben. Die
Verschiebung ist hier übertrieben
groß gezeichnet

der Rotationsspektren. Man kann aus Linienverschiebungen die Isotopenmassen bestim-
men, wenn Moleküle mit verschiedenen Isotopen desselben Elementes untersucht wer-
den. Aus den Linienintensitäten kann man die Isotopenhäufigkeiten bestimmen. Da die
Rotationskonstante dem Trägheitsmoment umgekehrt proportional ist, haben nämlich
Moleküle mit schwereren Isotopen Rotationslinien mit geringerer Quantenenergie und
kleinerem gegenseitigen Abstand. Naturgemäß ist der Isotopie-Effekt beim Wasserstoff
besonders groß. Die Rotationskonstante 2B für Wasserstoff, H2, beträgt 121,62 cm−1.
Für den schweren Wasserstoff, 2H2, ergibt sich im Experiment 2B = 60,86 cm−1, also
ziemlich genau der halbe Wert wegen der doppelten Masse und dem doppelt so großen
Trägheitsmoment. Übrigens folgt daraus auch, daß der Bindungsabstand im H2-Molekül
durch die schweren Isotope kaum geändert wird. Bei anderen Molekülen sind die Un-
terschiede wesentlich geringer. So mißt man für das Molekül 12CO 2B = 3,842 cm−1,
für das Molekül 13CO mit dem schweren Isotop des Kohlenstoffs 2B = 3,673 cm−1.
Abbildung 9.6 zeigt als Beispiel die Unterschiede im Rotationsspektrum von CO mit
den Isotopen 12C und 13C.

Bei mehratomigen Molekülen kann man mit Hilfe des Isotopie-Effektes auch die Ab-
stände der verschiedenen Atome im Molekül messen. Als Beispiel sei hier das lineare
Molekül Kohlenstoffoxysulfid, OCS, angeführt. Wenn man wie besprochen die Rotati-
onskonstante B eines linearen Moleküls mißt, so kann man daraus nur das Trägheitsmo-
ment senkrecht zur Molekülachse, bestimmen, woraus sich nicht beide Bindungslängen
vom zentralen C-Atom zu den Atomen O und S berechnen lassen. Durch Messung mit
zwei verschieden isotop substituierten Molekülen wie zum Beispiel CO32S und CO34S
kann man jedoch die Bindungslängen CO und CS aus den Trägheitsmomenten bestim-
men, wenn sich der Abstand CS mit der Änderung der isotopischen Zusammensetzung
nicht ändert. Dies läßt sich folgendermaßen zeigen.

Abb. 9.7. Das Molekül
Kohlenstoff-Oxysulfid, OCS,
zur Definition der Bezeich-
nungen für die Massen und
die Abstände der Atome O,
C und S zum gemeinsamen
Schwerpunkt

Wenn man den Schwerpunkt durch die Gleichung

mO RO + mC RC = mS RS ; (9.28)
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raus auch, daß der Bindungsabstand im H2-Molekül 
durch die schweren Isotope kaum geändert wird. 

12CO 2B = 3,842 cm−1

13CO 2B = 3,673cm−1

Bestimmung von Bindungsabständen ist auch mög-
lich für mehratomige Moleküle z.B. Kohlenstoffo-
xysulfid, OCS:

Wenn man wie besprochen die Rotationskonstante 
B eines linearen Moleküls mißt, so kann man daraus 
nur das Trägheitsmoment senkrecht zur Molekülach-
se, bestimmen, woraus sich nicht beide Bindungs-
längen vom zentralen C-Atom zu den Atomen O 
und S berechnen lassen.

 

Durch Messung mit zwei verschieden isotop substi-
tuierten Molekülen wie zum Beispiel CO32S und 
CO34S kann man jedoch die Bindungslängen CO 
und CS aus den Trägheitsmomenten bestimmen, 
wenn sich der Abstand CS mit der Änderung der iso-
topischen Zusammensetzung nicht ändert. Dies 
lässt sich folgendermaßen zeigen. 

mORO + mCRC = msRS

I = mOR2
O + mCR2

C = msR2
S

RO = RCO + RC, RS = RCS − RC

Diese beiden Gleichungen kombiniert man zu

MRC = mSRCS − mORCO

mit M = mO + mC + mS

Aus diesen Gleichungen folgt dann für das Trägheits-
moment

I = mOR2
CO + mSR2

CS −
(mORCO − mSRCS)2

M

Wenn man ein Molekül mit einem anderen Isotop 
verwendet, ändert sich nun eine Masse und man er-
hält ein anderes Trägheitsmoment. Aus der Mes-
sung von zwei Trägheitsmomenten lassen sich dann 
die Abstände RCO und RCS bestimmen. Für diese er-
hält man 1.16 bzw. 1.56 Å.

Stark-Effekt Ein statisches elektrisches Feld führt 
zu einer Aufhebung der (2J + 1)fachen Entartung 
der Rotationsniveaus, da die unterschiedlichen Zu-
stände mit gleichem J, aber mit verschiedenen mag-
netischen Quantenzahlen M verschiedenen Wahr-
scheinlichkeitsverteilungen der Ladungsdichte in be-
zug auf die Molekülachse und damit verschiedenen 
Polarisationen durch ein elektrisches Feld entspre-
chen. Für 2-atomige Moleküle ergibt sich die Ener-
gieverschiebung zu 

ΔEJ,M =
p2E2

2hcB
J(J + 1) − 3M2

J(J + 1)(2J − 1)(2J + 3)

wobei jetzt die Richtung des E-Feldes die Vorzugs-
richtung für M ist. Dabei ist p das elektrische Dipol-
moment des Moleküls, E die elektrische Feldstärke. 
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Abbildung 2.7 Aufspaltung der Rotationsni-
veaus beim Stark-Effekt

KAPITEL 6. MOLEKÜLE

U Rotationskonstante:

B0 =
~2

2hcI0
=

h

8º2cµr2
0

U Rotations-Dehnungs-Konstante (D0 ø B0):

D0 =
~4

2hckµ2r6
0

=
~3

4ºckµ2r6
0

U Spektrum (¢J = 1):

∫̃J+1/J = 2B0(J + 1)° 4D0(J + 1)3

c.) Detaillierte Analyse

i.) Isotopie-EÆekt:
Dieser ist gut meßbar bei zweiatomigen Molekülen. Die Isotopenverhältnisse sind somit bestimmbar!

12C16O 13C18O

B0 · c [GHz] 57,6 52,4

D0 · c [kHz] 183,6 151,4

µ =
m1m2

m1 + m2
, B ª 1

µ
(r0 º const.)

D ª 1
µ2

Daraus ergibt sich dann eine stärkere Abhängigkeit.
ii.) Stark-EÆekt

Dieser tritt analog zu Atomen auf. Die Auswahlregeln betragen ¢J = 1, ¢M = ±1; 0. Die Größe
von J ist aus der Niveauzahl ablesbar!

iii.) Kernspin-Rotation-Kopplung:

~F = ~J + ~I
D
|~F |

E
=

p
F (F + 1)~ mit F = J + I, J + I ° 1, . . . , J ° I (> 0)

MF = +F, F ° 1, . . . , °F

Die Auswahlregeln betragen ¢F = 0, ±1; ¢J = +1.
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Als Auswahlregel für optische Übergänge gilt ähn-
lich wie in der Atomphysik, daß es Übergänge mit 
∆M = 0, sogenannte π-Übergänge, und Übergänge 
mit ∆M = ±1, sogenannte σ-Übergänge gibt. Im übri-
gen gilt die Auswahlregel für elektrische Dipolstrah-
lung ∆J = ±1. Die Aufspaltung ist sehr klein. Typisch 
sind Werte von ∆ν/ν zwischen 10−4 und 10−3 bei ei-
ner elektrischen Feldstärke von 103 V/cm. 

Anwendungen des Stark-Effekts in der Molekülphy-
sik sind 

– Bestimmung der Quantenzahl J aus dem Aufspal-
tungsbild einzelner Rotationslinien

–  Bestimmung von Molekül-Dipolmomenten p aus 
der Größe der Aufspaltung bzw. der Termverschie-
bung im E-Feld

– Effekt-Modulation zur Erhöhung der Meßgenauig-
keit beim Messen von Rotations-Absorptions-Spek-
tren verwenden kann. 

 

Kernspin-Rotations-Kopplung H2-Molekül, beiden 
Protonen sind Fermionen mit dem Spin 1/2

a) Kernspins stehen parallel I = 1 und Spinwellen-
funktion ist symmetrisch bei Vertauschung der 
ProtonenOrtho-Wasserstoff, o-H2. 

b) Kernspins antiparallel I = 0,  Spin-Wellenfunktion 
antisymmetrisch gegen Vertauschung Para-Was-
serstoff, p-H2 

Das statistische 
Gewicht beider 
Konfigurat ionen 
verhält sich wie 
3:1, da es drei Ein-
stellmöglichkeiten 
für I = 1 gibt.

Die Gesamtwellen-
funktion des Mole-
küls ist das Pro-
dukt aus Ortsfunk-
tion (einschließlich 
Rotation) und Spin-
funktion. 

Vertauschung der Kerne bedeutet beim Hantelmole-
kül ein Umdrehen der Hantel, also eine Inversion im 
Ortsraum. Dabei ändern die Rotationseigenfunktio-
nen (vgl. Abschn. 11.1) für J = 1,3,5,... ihr Vorzei-

Abbildung 2.8 [aus Ha-
ken Wolf]248 12. Raman-Spektren

Abb. 12.9. Rotations-Niveaus
des Moleküls H2 im Grund-
zustand mit Spin-Orientierung
der Kerne (ortho- und para-H2)
und Angabe der statistischen
Gewichte der Konfigurationen.
Zu Ortho-Wasserstoff gehören
Rotationsniveaus mit ungera-
dem J , zu Para-Wasserstoff mit
geradem J

tisymmetrisch gegen Vertauschung. Man spricht dann von Para-Wasserstoff, p-H2. Das
statistische Gewicht beider Konfigurationen verhält sich wie 3:1, wie Tabelle 12.1 zeigt.

Die Gesamtwellenfunktion des Moleküls ist das Produkt aus Ortsfunktion (ein-
schließlich Rotation) und Spinfunktion. Vertauschung der Kerne bedeutet beim Han-
telmolekül ein Umdrehen der Hantel, also eine Inversion im Ortsraum. Dabei ändern
die Rotationseigenfunktionen (vgl. Abschn. 11.1) für J = 1, 3, 5, . . . ihr Vorzeichen,
sie haben negative Parität, sind antisymmetrisch gegen Vertauschung. Die Rotations-
funktionen mit J = 0, 2, 4, . . . bleiben unverändert, ihre Parität ist positiv, sie sind
symmetrisch.

Die Gesamtparität ergibt sich als Produkt der Paritäten der am Gesamtsystem betei-
ligten Funktionen. Für Teilchen mit halbzahligem Spin muß sie negativ sein. Zu o-H2,
also Wasserstoff-Molekülen mit I = 1, und damit positiver Parität der Spinfunktion,
gehören also Rotationszustände mit negativer Parität, das heißt J = 1, 3, 5 . . . mit dem
statistischen Gewicht 3, wenn die restliche Ortsfunktion positive Parität hat, wie dies
im Grundzustand von H2 verwirklicht ist. Wir werden in Abschn. 13.3 und 13.4 sehen,
daß dies bei der mit dem Quantensymbol 1Σ+

g bezeichneten Grundzustandsfunktion des
Wasserstoff-Moleküls der Fall ist. Der Para-Wasserstoff mit I = 0 und negativer Parität

Tabelle 12.1. o- und p-Wasserstoff

I MI Wellenfunktion Charakter

o-H2 1 1 ↑↑
0

1√
2
(↑↓ + ↓↑) Triplett

−1 ↓↓
p-H2 0 0

1√
2
(↑↓ − ↓↑) Singulett

f.cichos@me.com
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Tabelle 2.3 [aus Haken Wolf]

248 12. Raman-Spektren

Abb. 12.9. Rotations-Niveaus
des Moleküls H2 im Grund-
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tisymmetrisch gegen Vertauschung. Man spricht dann von Para-Wasserstoff, p-H2. Das
statistische Gewicht beider Konfigurationen verhält sich wie 3:1, wie Tabelle 12.1 zeigt.

Die Gesamtwellenfunktion des Moleküls ist das Produkt aus Ortsfunktion (ein-
schließlich Rotation) und Spinfunktion. Vertauschung der Kerne bedeutet beim Han-
telmolekül ein Umdrehen der Hantel, also eine Inversion im Ortsraum. Dabei ändern
die Rotationseigenfunktionen (vgl. Abschn. 11.1) für J = 1, 3, 5, . . . ihr Vorzeichen,
sie haben negative Parität, sind antisymmetrisch gegen Vertauschung. Die Rotations-
funktionen mit J = 0, 2, 4, . . . bleiben unverändert, ihre Parität ist positiv, sie sind
symmetrisch.

Die Gesamtparität ergibt sich als Produkt der Paritäten der am Gesamtsystem betei-
ligten Funktionen. Für Teilchen mit halbzahligem Spin muß sie negativ sein. Zu o-H2,
also Wasserstoff-Molekülen mit I = 1, und damit positiver Parität der Spinfunktion,
gehören also Rotationszustände mit negativer Parität, das heißt J = 1, 3, 5 . . . mit dem
statistischen Gewicht 3, wenn die restliche Ortsfunktion positive Parität hat, wie dies
im Grundzustand von H2 verwirklicht ist. Wir werden in Abschn. 13.3 und 13.4 sehen,
daß dies bei der mit dem Quantensymbol 1Σ+

g bezeichneten Grundzustandsfunktion des
Wasserstoff-Moleküls der Fall ist. Der Para-Wasserstoff mit I = 0 und negativer Parität

Tabelle 12.1. o- und p-Wasserstoff

I MI Wellenfunktion Charakter

o-H2 1 1 ↑↑
0

1√
2
(↑↓ + ↓↑) Triplett

−1 ↓↓
p-H2 0 0

1√
2
(↑↓ − ↓↑) Singulett
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chen, sie haben negative Parität, sind antisymme-
trisch gegen Vertauschung. Die Rotationsfunktio-
nen mit J = 0, 2, 4, . . . bleiben unverändert, ihre Pa-
rität ist positiv, sie sind symmetrisch.

 
Die Gesamtparität ergibt sich als Produkt der Paritä-
ten der am Gesamtsystem beteiligten Funktionen. 
Für Teilchen mit halbzahligem Spin muss sie negativ 
sein. Zu o-H2, also Wasserstoff-Molekülen mit I = 1, 
und damit positiver Parität der Spinfunktion, gehö-
ren also Rotationszustände mit negativer Parität, 
das heißt J = 1, 3, 5 . . . mit dem statistischen Ge-
wicht 3, wenn die restliche Ortsfunktion positive Pa-
rität hat, wie dies im Grundzustand von H2 verwirk-
licht ist. 

Der Para-Wasserstoff mit I = 0 und negativer Pari-
tät der Spinfunktion muss demgegenüber Rotations-
funktionen mit J = 0, 2, 4 . . . besitzen, damit insge-
samt als Produkt sich für die Gesamt-Wellenfunkti-
on negative Parität ergibt. Zwischen diesen beiden 
Wasserstoff-Sorten, die sich übrigens auch makro-
skopisch voneinander trennen lassen, gilt ein ziem-
lich strenges Übergangsverbot. Es sind nur Übergän-
ge innerhalb des Termsystems mit geradem J und 
innerhalb des Termsystems mit ungeradem J mög-
lich, wenn die Kerne streng entkoppelt sind. Die 
schwache Kopplung zwischen Kernspins und Elekt-
ronenhülle ermöglicht jedoch mit sehr kleiner Über-
gangswahrscheinlichkeit Übergänge zwischen den 
beiden Systemen.

 
Bei tiefsten Temperaturen ist nur p-H2 stabil, o-H2 ist 
wegen J = 1, d. h. weil ein Rotationsquant angeregt 
ist, metastabil. Die spontane Umwandlung von o-H2 
in p-H2 durch Umklappen eines Kernspins erfolgt 
extrem langsam, in Jahren. Man kann den Prozeß 
durch paramagnetische Beimischungen oder ande-
re Katalysatoren beschleunigen und so bei tiefen 
Temperaturen reinen p-H2 herstellen. Dieser bleibt 
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Abbildung 2.9  [aus Haken Wolf]
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der Spinfunktion muß demgegenüber Rotationsfunktionen mit J = 0, 2, 4 . . . besitzen,
damit insgesamt als Produkt sich für die Gesamt-Wellenfunktion negative Parität ergibt.

Zwischen diesen beiden Wasserstoff-Sorten, die sich übrigens auch makroskopisch
voneinander trennen lassen, gilt ein ziemlich strenges Übergangsverbot. Es sind nur
Übergänge innerhalb des Termsystems mit geradem J und innerhalb des Termsystems
mit ungeradem J möglich, wenn die Kerne streng entkoppelt sind. Die schwache Kopp-
lung zwischen Kernspins und Elektronenhülle ermöglicht jedoch mit sehr kleiner Über-
gangswahrscheinlichkeit Übergänge zwischen den beiden Systemen.

Bei tiefsten Temperaturen ist nur p-H2 stabil, o-H2 ist wegen J = 1, d. h. weil ein
Rotationsquant angeregt ist, metastabil. Die spontane Umwandlung von o-H2 in p-H2
durch Umklappen eines Kernspins erfolgt extrem langsam, in Jahren. Man kann den
Prozeß durch paramagnetische Beimischungen oder andere Katalysatoren beschleunigen
und so bei tiefen Temperaturen reinen p-H2 herstellen. Dieser bleibt auch beim Aufwär-
men und beim Verdampfen als p-H2 für einige Zeit erhalten. Übrigens ist es bei schwe-
rem Wasserstoff, 2H, gerade umgekehrt. Der Kernspin von 2H ist I = 1, der Kern ist
ein Boson, und bei tiefsten Temperaturen ist Ortho-2H2 stabil, und Para-2H2 metastabil.

Normalerweise stellt sich ein thermisches Gleichgewicht zwischen beiden H2-
Modifikationen ein. Wasserstoff ist dann eine Mischung aus p-H2 und o-H2 im Verhält-
nis 1:3. Für die Rotations-Raman-Spektren hat das folgende Konsequenz (siehe dazu
Abb. 12.10):

Abb. 12.10. Rotations-Raman-
Spektrum des Moleküls H2. Das
Gesamtspektrum ist eine Überla-
gerung der Spektren von Ortho-
und Para-Wasserstoff im Inten-
sitätsverhältnis 3:1. Die direkte
Linie im Zentrum des Spek-
trums ist die Rayleigh-Linie

– Es kann im Rotationsspektrum keine Übergänge mit ∆J = ±1 und damit überhaupt
keine erlaubten Übergänge geben. Diese sind allerdings ohnedies wegen des fehlen-
den Dipolmomentes von H2 Infrarot-inaktiv.

– Rotations-Raman-Linien mit ∆J = ±2 sind dagegen erlaubt. Sie gehören abwech-
selnd zu o- und p-H2. Deshalb beobachtet man im Raman-Spektrum alternierende In-
tensitäten, wie in Abb. 12.10 ersichtlich.

Bei anderen homonuklearen Molekülen kann man die beobachteten Intensitätswech-
sel im Spektrum in analoger Weise verstehen. So gilt für 16O2 mit I = 0, daß alle Ni-
veaus mit gerader Quantenzahl J fehlen. Hier hat die elektronische Wellenfunktion des
Grundzustandes negative Parität (Termsymbol 3Σ−

g ). Damit die Gesamtwellenfunktion

f.cichos@me.com

Tabelle 2.4 

6.5. ROTATIONSSPEKTRUM

iv.) Ortho- und Para-WasserstoÆ H2:
Die Gesamtzahl von Fermionen muß antimetrisch sein! Mit zwei s = 1

2 -Elektronen und zwei
Protonen mit Ia = Ib = 1

2 (d.h. Fermionen) folgt dann:

ægæg
1ß+

g

Isym = 1 Triplett ("") Ianti = 0 Singulett ("#)

Rotationszustand antimetrisch Rotationszustand symmetrisch

Jsym = 1, 3, 5, . . . Janti = 0, 2, 4, . . .

3-faches Gewicht 1-faches Gewicht

3£ (2J + 1) 1£ (2J + 1)

”Ortho-WasserstoÆ“ ”Para-WasserstoÆ“

Tiefster zulässiger Rotationszustand J = 1 Keine J = 0 7! J = 1-Anregung!
µ

121, 6
1

cm
^= 175 K

∂

Ohne Katalysatoren dauert die Ortho-Para-Umwandlung Monate bis Jahre. Die ist wichtig für die
Lagerfähigkeit von flüssigem H2 bei tiefen Temperaturen (Einfluß auf die molare Wärmekapazität).

d.) Mehratomige Moleküle
i.) Kreisel, allgemein: Hauptträgheitsmoment IA, IB , IC

IA; IB = IC (symmetrischer Kreisel) IA 6= IB 6= IC (asymmetrischer Kreisel)

IA = IB = IC (Kugelkreisel) IA 7! 0; IB = IC (Lineares Molekül)

(bisher behandelt)

Wrot =
~J2
A

2IA
+

~J2
B

2IB
+

~J2
C

2IC

Daraus ergibt sich dann:

~J2
A

2IA
+

1
2IB

≥
~J2
B + ~J2

C

¥

ii.) Quantenmechanisches Ergebnis:
Betrachten wir beispielsweise das Molekül CH3F.

U Gesamtdrehimpuls ~J :
D

| ~J |
E

=
p

J(J + 1)~; J = 0, 1, 2, . . .
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Abbildung 2.10 Temperaturabhängiger Stoff-
mengenanteil von o-H2 und p-H2

16

20 70 100 200 300
0

10

20

30

40

50

60

70

80

90

100

Temperatur T in K

S
to

ffm
en

ge
na

nt
ei

l x
 in

 %

 

 
Orthowasserstoff
Parawasserstoff

Abbildung 2.2: Temperaturabhängige Gleichgewichtsverteilung von Ortho- und Pa-
rawasserstoff.

Diese beschreibt, wie viel Wärme einem Fluid pro kg zugeführt werden muss, da-
mit sich dessen Temperatur um einen bestimmten Betrag erhöht. Die „Speicherung“
dieser thermischen Energiemenge geschieht in Form der Bewegung der einzelnen
Fluidteilchen, wozu auch die Rotation gehört. Daraus lässt sich bereits erkennen,
dass sich wegen der unterschiedlichen Rotationszustände zwangsläufig auch die spe-
zifischen Wärmekapazitäten von Ortho- und Parawasserstoff unterscheiden müssen.
Die Unterschiede der spezifischen Wärmekapazitäten werden in Kapitel 2.3.1 erklärt.
Aus den unterschiedlichen Wärmekapazitäten der beiden Wasserstoffallotrope erge-
ben sich Unterschiede in den damit zusammenhängenden thermodynamischen Grö-
ßen. So kommt es zu einer Umwandlungswärme, wenn der Gleichgewichtszustand
mittels eines Katalysators erzwungen wird. Die bei der entsprechenden Temperatur
freiwerdende thermische Energiemenge ist wichtig für verschiedenste Prozessausle-
gungen. Je nach Darstellungsform ergeben sich unterschiedliche Verläufe der Um-
wandlungsenthalpie, die in Kapitel 2.3.2 genauer beschrieben werden.
Von den kalorischen Größen weitgehend unabhängig sind die Transportgrößen Wär-
meleitfähigkeit, Viskosität und Diffusion der Wasserstoffallotrope. Die Transport-
größen werden in Kapitel 2.3.3 behandelt.



auch beim Aufwärmen und beim Verdampfen als p-
H2 für einige Zeit erhalten.
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Abbildung 2.11 Wärmekapazität von ver-
schiedenen Wasserstoff Allotropen [aus 
???]
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Abbildung 2.3: Rotationsanteil der isobaren Wärmekapazität im Zustand des idealen
Gases. I. Gleichgewichtswasserstoff; II. Parawasserstoff; III. Orthowasserstoff; IV.
Normalwasserstoff [8],[6].

Ortho- und Parawasserstoff stets im Gleichgewichtszustand befinden. In diesem Fall
ergibt sich ein ungewöhnliches Maximum bei ca. 50 K. Dieses Maximum lässt sich
aus der Kombination der spezifischen Wärmekapazitäten des Orthowasserstoffs und
des Parawasserstoffs nicht herstellen und kann mit den allein für ein Allotrop verfüg-
baren Freiheitsgraden (Translation, Vibration, Rotation) nicht erreicht werden. Nur
durch die zusätzlichen Freiheitsgrade durch Wechseln zwischen den Allotropen kann
dieses Ergebnis rechnerisch auf Basis der Statistik erreicht werden. Dieser Verlauf
lässt sich für einen Ingenieur mit dem gleichen Ergebnis gedanklich leichter darstel-
len, indem zu der idealen Mischung des Rotationsanteils der spezifischen isobaren
Wärmekapazität aus Ortho- und Parawasserstoff der weitere Anteil in Form einer
Umwandlungsenthalpie bei konstanter Temperatur addiert wird. Das heißt, für jeden
Temperaturschritt in cp =

�
@h
@T

�
p

kann ein entsprechendes c0p aus der Kombination
der spezifischen Wärmen von Orthowasserstoff und Parawasserstoff bei den mittels
Gleichung 2.5 bestimmten Gleichgewichtsanteilen berechnet werden und die in dem



2.2 Rotation mehratomiger Moleküle

Zweiatomige und lineare Moleküle haben nur Rotati-
onen durch eine Achse senkrecht zur Molekülachse. 
Für nichtlineare Moleküle entstehen mehr Möglich-
keiten für die Rotation.

Ausgedehnte Körper drehen sich um freie Achsen 
durch den Schwerpunkt wobei ohne Krafteinwir-
kung der Drehimpuls konstant ist.

Mit der Winkelgeschwindigkeit im Hauptachsensys-
tem ω = {ωa, ωb, ωc} und den Hauptachsen des Träg-
heitstensors Ia, Ib, Ic ist der Drehimpuls

J = {ωaIa, ωbIb, ωcIc}

und die Rotationsenergie

Erot =
1
2

(ω2
a Ia + ω2

b Ib + ω2
c Ic) =

J2
a

2Ia
+

J2
b

2Ib
+

J2
c

2Ic

Der Trägheitstensor wird wie in der mechanik behan-
delt durch einen Trägheitsellipsoiden repräsentiert.

Der symmetrische Kreise Symmetrische Kreisel 
sind Objekte mit einer Symmetrieachse. D.h. der 
Trägheitsellipsoid ist dann rotationssymmetrisch. 

Dreht sich solch ein Kreisel um eine freie Achse 
durch den Schwerpunkt, dann präzidiert die Kreisel-
symmetrieachse auf dem Nutationskegel um die 
Drehimpulsachse (siehe Abbildung).

Ist die Symmetrieachse durch den Index a gegeben 
und Ia ≠ Ib = Ic dann ist die klassiche Rotationsener-
gie zu

Erot =
J2

2Ib
+ J2

a ( 1
2Ia

+
1

2Ib )
gegeben. Da in der Quantenmechanik der Gesamt-
drehimpuls und eine Komponente des Drehimpul-
ses gleichzeitig beliebig genau bestimmbar sind, 
können wir 

⟨J2⟩ = J(J + 1)ħ2
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HINWEIS 2.4 
Da die Hauptträgheitsachsen bei der Rotation des Mole-
küls im Allgemeinen ihre Richtung im Raum ändern, sind 
auch die Komponenten Ja, Jb, Jc zeitlich veränderlich, 
obwohl der Gesamtdrehimpuls J nach Betrag und Rich-
tung zeitlich konstant bleibt. 

Abbildung 2.12 Rotation eines symmetri-
schen Kreisels [aus Demtröder]
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a)

c

a

b C

H

H

H

I

ω

a

J
→

b)

Figurenachse

Nutationskegel

Rastpol-
kegel

S

J
→

K·h

Abb. 9.70. (a) Methyliodid als Beispiel eines symmetrischen
Kreisels; (b) Rotation des symmetrischen Kreisels

gilt Ia ̸= Ib = Ic, und (9.107) kann vereinfacht werden
zu

Erot = J2
a

2Ia
+ J2

b + J2
c

2Ib
= J2 − J2

a

2Ib
+ J2

a

2Ia

= J2

2Ib
+ J2

a

(
1

2Ia
− 1

2Ib

)
. (9.108)

In der quantenmechanischen Beschreibung können der
Drehimpuls J und eine seiner Komponenten gleichzei-
tig bestimmt werden (siehe Abschn. 4.4.2). Wir wählen
als ausgezeichnete Richtung die Symmetrieachse und
erhalten dann die Eigenwerte

〈
Ĵ

2
〉
= J(J + 1) !2 ,

〈
Ĵ a

〉
= K ·! , (9.109)

wobei K! die Projektion von J auf die Symmetrie-
achse des symmetrischen Kreisels ist. Die Projektions-
quantenzahl K kann alle 2J + 1 Werte −J ≤ K ≤ +J
annehmen. Die Rotationsenergieeigenwerte eines sym-
metrischen Kreiselmoleküls sind dann

Erot = J(J + 1) !2

2Ib
+ K2!2

(
1

2Ia
− 1

2Ib

)
.

(9.110)

Führen wir analog zu Abschn. 9.5.2 die Rotationskon-
stanten

A = !
4πcIa

, B = !
4πcIb

ein, so erhalten wir für die Rotationstermwerte Frot =
Erot/hc

Frot = B · J(J + 1)+ (A − B) K2 . (9.111)

Die energetische Reihenfolge der Rotationsterme hängt
davon ab, ob A > B ist (prolater Kreisel) oder A < B
(oblater Kreisel). Sie ist für beide Fälle in Abb. 9.71
dargestellt. Da die Rotationsquantenzahl J immer grö-
ßer oder gleich K ist, beginnen die Rotationsleitern erst
bei Werten J ≥ K .

Weil die Energie von K2 abhängt, fallen die Ni-
veaus von −K und +K zusammen. Sie sind also für
K > 0 zweifach entartet.

Beispiele für symmetrische Kreiselmoleküle sind
Methyliodid ICH3 (Abb. 9.70a), SiH3NCS und CHCl3.

Im thermischen Gleichgewicht bei der Tempe-
ratur T gilt für die Besetzungsdichte N(J, K) ei-
nes Rotationsniveaus mit dem statistischen Gewicht
g(J, K) = 2 · (2J + 1) (weil der Gesamtdrehimpuls J
insgesamt (2J + 1) Einstellmöglichkeiten gegenüber
einer raumfesten Richtung hat mit den Projektionen
M ·! (−J ≤ M ≤ +J), und weil jedes Niveau (J, K)
zweifach entartet ist)

N(J, K) = N
Z

2(2J + 1) · e−Erot/kBT , (9.112)

wobei N = ∑
N(J, K) und

Z =
∑

J,K

(2J + 1) · e−Erot/kBT

die Zustandssumme über alle möglichen Rotationszu-
stände (J, K) des Moleküls ist.

Die Intensität einer Rotationslinie ist proportional
zur absorbierten bzw. emittierten Leistung P auf dem
Übergang (J1, K1) → (J2, K2)

P(J1 K1 → J2 K2) =
[
N(J1, K1)− N(J2, K2)

]

· B12 ·wν(ν12) , (9.113)

wobei B12 der Einsteinkoeffizient und wν die spektrale
Energiedichte der elektromagnetischen Welle ist.

9.8.2 Asymmetrische Kreiselmoleküle

Bei den meisten mehratomigen Molekülen sind alle
drei Trägheitsmomente voneinander verschieden. Es



⟨Ja⟩ = K ħ

Letzteres ist die Projektion des Drehimpulses auf 
die Symmetrieachse. Die Quantenzahl K kann wie 
bereits für das Wasserstoffatom die Werte 
−J ≤ K ≤ J also 2J + 1 werte annehmen.

Damit ergeben sich dann die Energiezustände des 
symmetrischen Kreisels zu

Erot =
J(J + 1)ħ2

2Ib
+ K2ħ2 ( 1

2Ia
−

1
2Ib )

Mit Hilfe zweier Rotationskonstanten 

A =
ħ

4πcIa
und A =

ħ
4πcIb

lassen sich jetzt die Rotationswerte 

F = B ⋅ J(J + 1) + (A − B)K2

Den Kreisel mit A > B ( Ia < Ib,c ) nennt man einen 
prolaten Kreisel, während A < B Ia > Ib,c einen obla-
ten Kreisel definiert.

• es gilt J ≥ K, d.h. Rotationsleitern beginnen de-
menstprechend

• Energie hängt von K2 ab,d.h. K = ± 1 ist entartet 
für K > 0
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Abbildung 2.13 Energiezustände eines symmetrischen prolaten (a) und eines oblaten (b) Kreisels 
[aus Demtröder]
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Abb. 9.71a,b. Rotationsterme eines (a) prolaten und (b) oblaten symmetrischen Kreiselmoleküls

gibt deshalb keine Symmetrieachse und deshalb auch
keine Vorzugsrichtung zur Definition der Projektion
K ·! des Rotationsdrehimpulses J. Deshalb ist die
theoretische Behandlung der Rotation solcher Mo-
leküle wesentlich komplizierter und übersteigt den
Rahmen dieses Buches.

Oft sind jedoch zwei Trägheitsmomente nicht sehr
verschieden, sodass man das Molekül näherungsweise
als symmetrischen Kreisel behandeln kann. Das asym-
metrische Kreiselmolekül wird dann charakterisiert
durch seine beiden Grenzfälle Ia > Ib = Ic (prolater
Kreisel) und Ia = Ib > Ic (oblater Kreisel). Die Pro-
jektion des Drehimpulses auf die Symmetrieachse des
prolaten Kreisels wird mit Ka, die für den oblaten
Kreisel mit Kc bezeichnet. Ein Rotationsniveau des
asymmetrischen Kreiselmoleküls wird dann mit JKa ,Kc

bezeichnet. Man beachte jedoch, dass Ka, Kc keine
echten Quantenzahlen darstellen, da im asymmetri-
schen Kreisel Ka! und Kc! keine Eigenwerte mehr
sind [9.6]. Es gibt zu jeder Quantenzahl J mehrere
Unterniveaus (Ka, Kc), wobei alle Kombinationen mit
Ka + Kc ≤ J + 1 erlaubt sind.

9.9 Schwingungen
mehratomiger Moleküle

In einem Molekül mit N Atomen hat jedes Atom
drei Freiheitsgrade der Bewegung, das Molekül muss
deshalb insgesamt 3N Freiheitsgrade haben. Davon
werden drei Freiheitsgrade für die Translation des
Schwerpunktes und bei nichtlinearen Molekülen drei
Freiheitsgrade für die Rotation um die drei Haupt-
trägheitsachsen durch den Schwerpunkt gebraucht.
Deshalb bleiben für ein nichtlineares Molekül 3N − 6
Schwingungsfreiheitsgrade übrig. Man kann also die
Schwingungsbewegungen der Atome im Molekül auf
3N − 6 verschiedene Schwingungsformen zurückfüh-
ren.

Bei linearen Molekülen gibt es nur zwei Freiheits-
grade der Rotation, weil eine Rotation des Moleküls
um die Molekülachse keiner wirklichen Rotation des
Kerngerüstes entspricht, sondern einer Rotation der
Elektronenhülle. Die entsprechende Rotationsenergie
Erot = !2/(2I) ist wegen des kleinen Trägheitsmomen-
tes der Elektronenhülle sehr groß und wird zur elektro-
nischen Energie gerechnet (siehe Abschn. 9.5.4). Bei

Abbildung 2.14  Methyliodid und Chloroform 
als Beispiel für symmetrische Kreisel [aus Wi-
kipedia]



Für die Beseitzungsdichte im thermischen Gleichge-
wicht gilt jetzt

N(J, K ) =
N
Z

2(2J + 1)e−Erot /kBT

mit 

N = ∑ N(J, K )  und  Z = ∑
J,K

(2J + 1)e−Erot /kBT.

Dabei kommt das (2J + 1) von den verschiedenen 
Drehimpulswellenfunktionen selbst und der Vorfak-
tor 2 von der 2-fachen Entartung durch das ±K.

Asymmetrische Kreiselmoleküle Die meisten 
mehratomigen Moleküle haben 3 verschiedene Träg-
heitsmomente. Es gibt keine Symmetrie und auch 
keine Vorzugsrichtung für die Projektion von J. Eine 
detaillierte Beschreibung asymmetrischer Kreisel fin-
det sich im Haken Wolf. 
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3.3 Schwingungen zweiatomiger Moleküle

Ein nichtrotierendes Molekül mit der Quantenzahl 
J = 0 kann ungestört Schwingungen ausführen. Die 
Schwingungswellenfunktionen S(R) hängen dann 
nur noch von Epot(R) ab. Ist das Potenzial harmo-
nisch, so ergeben sich die Wellenfunktionen des har-
monischen Oszillators mit den entsprechenden Ener-

gieeigenwerten E(ν) = (ν +
1
2 ) ħω.

Die entsprechenden Wellenfunktionen sind 

S(r) = ψvib(R, ν) = Hν(R)e−πMω/hR2

wobei ν die Schwingungsquantenzahl ist und Hnu(R) 
die Hermite Polynome darstellen. Beim harmoni-
schen Oszillator gelten die Auswahlregeln für Dipo-

lübergänge. D.h. Moleküle ohne Dipolmoment ha-
ben keine Schwingungs- und Rotationsübergänge 
Homonukleare Moleküle sind deshalb mit ihren 
Schwingungsübergängen optisch inaktiv. 

Die harmonische Näherung ist in der Nähe des Po-
tentialminimums ganz gut, weicht jedoch bei höhe-
ren Energien stark ab. Vor allem erreicht das reale 
Potential eine endliche Tiefe, die die Dissoziati-
onsenergie ED darstellt. Diese ist hier vom Minimum 
des Potentials angegeben. 

Ein geeigneteres Potential ist das Morse Potential

Epot(R) = ED [1 − e−a(R−Re)]2

Der abstossende Teil des Potentials ist allerdings 
nicht besonders gut wiedergegeben, da das Potenti-
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Abbildung 2.16 Vergleich von Parabelpoten-
tial, Morsepotential und realem Potential für 
den Grundzustand des Na2-Moleküls [aus 
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9.5.5 Schwingung zweiatomiger Moleküle

Für ein nichtrotierendes Molekül wird in (9.54a) die
Rotationsquantenzahl J = 0. Die Schwingungswel-
lenfunktionen S(R) als Lösungen von (9.54a) ohne
Zentrifugalterm hängen dann nur noch von der Form
der potentiellen Energie Epot(R) ab. Für ein Para-
belpotential ergibt sich die bereits in Abschn. 4.2.5
behandelte Gleichung des harmonischen Oszillators.

Die Energieeigenwerte des harmonischen Oszil-
lators

E(v) =
(

v+ 1
2

)
!ω (9.66)

haben gleiche Abstände ∆E = !ω, und die Fre-
quenz ω = √

k/M hängt von der Konstante k im
Parabelpotential (9.48b) und von der reduzierten
Masse M der beiden schwingenden Atome ab.

Die Lösungsfunktionen

S(R) = ψvib(R, v) = e−πMω/h·R2 · Hv(R) (9.67)

sind für einige Werte der Schwingungsquantenzahl v
in Abb. 4.17 gezeigt. Hv(R) sind die Hermite’schen
Polynome.

Obwohl das reale Molekülpotential Epot(R) in der
Nähe des Minimums R = Re gut durch ein Parabel-
potential angenähert werden kann, weicht es doch für
höhere Energien erheblich von ihm ab. Dies sieht
man z. B. schon daran, dass das reale Potential für
R → ∞ gegen die Dissoziationsenergie ED konvergie-
ren muss, während das Parabelpotential für R → ∞
gegen E = ∞ strebt.

Man muss daher bessere angenäherte Potentiale zur
Berechnung der Schwingungsenergien verwenden. Ein
solches Potential, welches den Potentialverlauf im an-
ziehenden Teil für R > Re sehr gut annähert, ist das von
Morse angegebene Potential

Epot(R) = ED ·
[
1 − e−a(R−Re)

]2
, (9.68)

das für R → ∞ gegen die Dissoziationsenergie ED
konvergiert und sein Minimum Epot(Re) = 0 für
R = Re annimmt. Der abstoßende Teil des Po-
tentials für R ≪ Re wird nicht so gut beschrie-
ben, da nach (9.68) Epot(R → 0) gegen den end-
lichen Wert Epot(0) = ED(1 − eaRe)2 < ED konver-
giert, während das reale Potential wegen der Kern-
abstoßung für R → 0 gegen ∞ gehen sollte. In

R

Parabel

real

Morse

Re

E Rpot( )

ED

Abb. 9.35. Vergleich von Parabelpotential, Morsepotential
und realem Potential für den Grundzustand des Na2-
Moleküls

Abb. 9.35 sind das Parabelpotential, das Morsepoten-
tial und das reale Molekülpotential schematisch mitein-
ander verglichen.

Das Morsepotential (9.68) hat den großen Vorzug,
dass es eine exakte Lösung der Schrödingergleichung
(9.54a) erlaubt. Für die Energie E(v) der Schwingungs-
niveaus erhält man (siehe Aufg. 9.5)

Evib(v) = !ω

(
v+ 1

2

)
− !2ω2

4ED

(
v+ 1

2

)2

. (9.69)

Die Abstände

∆E(v) = E(v+ 1)− E(v)

= !ω

[
1 − !ω

2ED
(v+ 1)

]

benachbarter Schwingungsniveaus sind nicht mehr
konstant wie beim harmonischen Oszillator, sondern
nehmen, wie auch experimentell beobachtet wird, mit
wachsender Schwingungsquantenzahl v ab. Die Fre-
quenz ω des harmonischen Oszillators ergibt sich
aus (9.68) für a · (R − Re) ≪ 1 und der Rückstellkraft
F = −∂Epot/∂R = k · (R − Re) zu

ω = a
√

2ED/M .

Sie hängt von der Dissoziationsenergie ED ab und ent-
spricht der Frequenz eines klassischen Oszillators mit

Abbildung 2.15 Wellenfunktionen eines har-
minsichen Oszillators [aus Haken Wolf]10.3 Zweiatomige Moleküle. Der anharmonische Oszillator 183

Abb. 10.3. Potentialkurve mit
Energieniveaus und Aufenthalts-
wahrscheinlichkeiten |ψv(R −
Re)|2 des harmonischen Oszil-
lators. Nach Hellwege

ment verbunden sein muß, das sich bei dem entsprechenden Übergang ändert. Das ist
die Auswahlregel für elektrische Dipolstrahlung.

Bei der Schwingung gleichartiger Atome gegeneinander, zum Beispiel in allen ho-
monuklearen zweiatomigen Molekülen wie H2, N2, O2 ist kein Dipolmoment vorhan-
den, und es ändert sich kein Dipolmoment. Für solche Moleküle sind deshalb Schwin-
gungs- bzw. Rotations-Schwingungsübergänge im optischen Spektrum verboten. Die
Schwingungsfrequenzen dieser Moleküle bezeichnet man deshalb als optisch inaktiv.

Trotzdem sind diese Frequenzen beobachtbar. Einerseits werden wir bei der Be-
sprechung des Raman-Effektes in Kap. 12 und 17 sehen, daß sie wegen einer mit der
Schwingung verbundenen Änderung der Polarisierbarkeit im Raman-Spektrum auftreten
können. Andererseits lassen sich die Frequenzen auch im Infrarot-Spektrum – allerdings
mit um mehrere Größenordnungen geringerer Intensität – beobachten, weil die Dipol-
freien Moleküle doch im allgemeinen elektrische Momente höherer Ordnung besitzen.
Man muß dann entsprechend größere Schichtdicken des absorbierenden Gases verwen-
den, weil die entsprechenden Übergänge eine erheblich kleinere Übergangswahrschein-
lichkeit aufweisen.

10.3 Zweiatomige Moleküle. Der anharmonische Oszillator

In Wirklichkeit ist die Potentialkurve eines zweiatomigen Moleküls jedoch nicht, wie
im vorigen Abschn. 10.2 angenommen, parabelförmig. Das wirkliche Potential muß,
wie man sich leicht überlegt, unsymmetrisch bezüglich des Gleichgewichtsabstandes Re
sein. Verkleinerung des Abstandes der Atome im Molekül gegenüber Re führt näm-
lich zu vermehrter Abstoßung, da zu dem anziehenden Coulomb-Potential ein abstoßen-
des Potential kurzer Reichweite hinzukommt, das ein gegenseitiges Durchdringen der
Atome verhindert und einen stabilen Gleichgewichtsabstand bewirkt, siehe Abb. 1.2. Die
Potentialkurve wird deshalb für R < Re steiler. Andererseits führt Vergrößerung des Ab-

f.cichos@me.com



al dort einen endlichen Wert erreicht. Das Morse Po-
tential hat aber den Vorteil, dass eine exakte Lösung 
der Schrödingergleichung möglich wird. Diese er-
gibt die Energiezustände

Evib = ħ (ν +
1
2 ) −

ħ2ω2

4ED (ν +
1
2 )

2

Die Energiezustände sind dann

ΔE(ν) = ħω [1 −
ħω
2ED

(ν + 1)]
zu beachten ist, dass die Energie benachbarten Zu-

stände nicht mehr konstant ist. Die Frequenz des 
Oszillators ist durch

ω = a 2ED /M

gegeben. Sie ist eigentlich nur eine Rechengröße, 
da sie sich aus der Krümmung des Potentials bei 
R = Re ergibt, aber der Oszillator aufgrund der Null-
punktsenergie diese nie sieht. Die Abstände der E-
nergiezustände sind bis zur Dissoziationsgrenze end-
lich (im Gegensatz zur Zahl elektronischer Zustän-

de). Der mittlere Kernabstand des anharmonischen 
Oszillators nimmt mit wachsender Quantenzahl ν 

zu, was die Ursache für die Wärmeausdehnung fes-
ter Körper ist.

Schwingungs-Rotations-Wechselwirkung Die E-
nergie der Rotationszustände ist viel kleiner als die 
der Schwingungszustände. D.h. während einer Rota-
tion schwingt das Molekül 10-100 mal. Damit ändert 
der Kernabstand sich während einer Rotation andau-
ernd. Damit schwankt über J = Iω und I = MR2 die 
Rotationsfrequenz mit ωvib (Abbildung 2.18). D.h. es 
gibt einen Austausch zwischen Schwingungs- und 
Rotationsenergie.

Die mittlere Rotationsenergie ist dann 

< Erot > =
J(J + 1)ħ2

2M ∫ ψ*vib
1

R2
ψvibdR

Die Rotationsterme werden wieder durch 

Frot(J ) = Erot(J )/hc 

definiert und damit kann eine Rotationskonstante 

Bν =
ħ

4πcM ∫ ψ*vib(ν, R)
1

R2
ψvib(ν, R)dR
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Abbildung 2.18 [aus Demtröder]
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der Rückstellkonstanten kr = 2a2 ED. Aus der Messung
von ω und ED kann daher die Konstante a im Morse-
potential (9.68) ermittelt werden.

Mit dem allgemeinen Potenzreihenansatz (9.48a)

Epot(R) =
∑

n

1
n!

(
∂n Epot

∂Rn

)

Re

(R − Re)
n

für die potentielle Energie kann die Schrödinger-
gleichung nur noch numerisch gelöst werden. Wir
werden aber später sehen, dass das reale Molekülpo-
tential aus den gemessenen Termwerten T(v, J ) der
Schwingungs-Rotations-Niveaus sehr genau berechnet
werden kann.

Man beachte:

Obwohl der Abstand zwischen benachbarten Schwin-
gungsniveaus mit zunehmender Energie immer kleiner
wird, bleibt er bis zu Dissoziationsenergie endlich.
Dies bedeutet, dass es für alle zweiatomigen Moleküle
nur eine endliche Zahl von Schwingungsniveaus gibt,
im Gegensatz zur unendlichen Zahl elektronischer Zu-
stände des H-Atoms, deren Abstand nach (3.106) für
n → ∞, d. h. E(n) → Eion gegen null geht.

Die experimentell ermittelte Dissoziationsenergie
Eexp

D ist die Energie, die man aufwenden muss, um
das Molekül vom tiefsten Schwingungszustand v = 0
(dies ist wegen der Nullpunktsenergie nicht E = 0) zu
dissoziieren. Es gilt deshalb:

Eexp
D = ED − 1

2
!ω .

9.5.6 Schwingungs-Rotations-Wechselwirkung

Wir wollen jetzt berücksichtigen, dass Moleküle im
Allgemeinen sowohl rotieren als auch gleichzeitig
schwingen. Da die Schwingungsfrequenz um ein
bis zwei Größenordnungen höher ist als die Rotati-
onsfrequenz, durchläuft ein Molekül während einer
Rotationsperiode viele Schwingungen (typischerweise
10−100). Dies bedeutet, dass sich der Kernabstand R
während der Rotation dauernd ändert (Abb. 9.36).

BEISPIEL

Beim H2-Molekül ist ω0 ≈ 1,3 ·1014 s−1, und deshalb
die Schwingungsperiode Tvib = 4,8 ·10−14 s, während
Trot = 2,7 ·10−13/

√
J(J + 1)s ist.

Re

R(t)

S

Abb. 9.36. Schwingender Rota-
tor

Beim Na2-Molekül ist ω0 = 4,5 ·1012 s−1 ⇒ Tvib =
1,4 ·10−12 s, Trot = 1,1 ·10−10/

√
J(J + 1)s.

Man sieht daraus, dass ein Molekül je nach Rotati-
onsquantenzahl J zwischen 5 und 100 Schwingungen
während einer Rotationsperiode ausführt.

Da der Drehimpuls J = I ·ω eines freien Mole-
küls zeitlich konstant ist, sich das Trägheitsmoment
I = MR2 aber auf Grund der Schwingung periodisch
ändert, schwankt die Rotationsfrequenz ωrot im Takte
der Schwingungsfrequenz ωvib. Deshalb variiert auch
die Rotationsenergie Erot = J(J + 1) !2/(2MR2) ent-
sprechend mit R.

Da die Gesamtenergie E = Erot + Evib + Epot na-
türlich konstant bleiben muss, findet im schwin-
genden Rotator ein ständiger Energieaustausch
zwischen Rotation, Schwingung und potentieller
Energie statt (Abb. 9.37).

Wenn man von der Rotationsenergie eines Mo-
leküls spricht, meint man den zeitlichen Mittelwert,
gemittelt über viele Schwingungsperioden.

Da |ψvib(R)|2 dR die Aufenthaltswahrscheinlich-
keit der Kerne im Intervall dR bei einem Kernabstand
R angibt, kann die mittlere Rotationsenergie

⟨Erot⟩ = J(J + 1) !2

2M

∫
ψ∗

vib
1
R2

ψvib dR (9.70)

mithilfe des quantenmechanischen Erwartungswertes
von 1/R2 bestimmt werden.

Um die Rotationsterme Frot(J ) = Erot(J )/hc wie
in (9.56c) durch eine Rotationskonstante ausdrücken
zu können, definiert man analog zu (9.57) eine von
der Schwingungsquantenzahl v abhängige Rotations-

Abbildung 2.17 [aus Haken Wolf, D!  ent-
spricht hier ED]10.3 Zweiatomige Moleküle. Der anharmonische Oszillator 185

Abb. 10.5. Energieniveaus eines
anharmonischen Oszillators. Die
drei Pfeile entsprechen der
Grundschwingung und den bei-
den ersten Obertönen im
Schwingungsspektrum. Man er-
kennt den mit der Quanten-
zahl v zunehmenden mittleren
Kernabstand

Tatsächlich verwendet man zur Auswertung der experimentellen Daten häufig eine Ver-
allgemeinerung von (10.10), bei der man weitere Glieder mit höherer Potenz von (v +
1/2) hinzufügt, insbesondere das Glied +yehωe(v + 1/2)3.

Man beachte, daß hier das Symbol ωe für die Kreisfrequenz 2πνe verwendet wird,
das nicht mit der in der Molekülspektroskopie häufig verwendeten Schwingungskon-
stante ωe verwechselt werden darf, vergleiche (10.6) und (10.7).

In (10.10) ist ωe = 2πνe ein Wert für die Schwingungsfrequenz, den wir gleich noch
näher definieren müssen, und xe die sogenannte Anharmonizitätskonstante, die sich auch
durch den Ausdruck

xe = hωe

4De
(10.11)

definieren läßt. xe ist also der Quotient aus der (klassischen) Schwingungsenergie und
der vierfachen Dissoziations-Energie. xe ist immer positiv und typischerweise von der
Größenordnung 0,01.

Strenggenommen gehören, wie bereits erwähnt, zu (10.10) noch weitere Terme mit
höheren Potenzen von (v + 1/2). Dabei handelt es sich jedoch um sehr kleine Korrek-
turterme, die nur bei sehr großen Werten von v zu beachten sind und hier vernachlässigt
werden.

Die Bedeutung von ωe ergibt sich aus dem Vergleich von (10.10) mit den Termen
des harmonischen Oszillators (10.5). Wir können (10.10) umschreiben in

Ev = hωe

(
v + 1

2

)[
1 − xe

(
v + 1

2

)]
(10.12)

und sehen durch Vergleich mit (10.5), daß wir die Schwingungsfrequenz ω in (10.5)
durch

ωv = ωe

[
1 − xe

(
v + 1

2

)]
(10.13)

f.cichos@me.com
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Hängt von der Schwingungsquantenzahl und vom 
Molekülpotential ab. Für das Morse Potential erhält 
man

Bν = Be − αe (ν +
1
2 )

analog dann auch 

Dν = De − βe (ν +
1
2 )

für die Zentrifugalaufweitung. Die Termwerte von Ro-
tation und Schwingungen können dann entweder 
durch den Dunham Ansatz dargestellt werden oder 
durch eine Darstellung der Schwingungs- und Rota-
tionstermwerte als Reihe. Für die Schwingungen ist 
das

G(ν) = ωe (ν +
1
2 ) − ωexe (ν +

1
2 )

2

− ωeye (ν +
1
2 )

3

+ …

und für die Rotationstermwerte 

F(J, ν) = BνJ(J + 1) − DνJ2(J + 1)2 − HνJ3(J + 1)3 + …

Insgesamt ist der Schwingungs-Rotationstermwert 
des elektronischen Zustandes Ei dann

T(ν, J ) = Te(Ei) + G(ν) + F(J, ν)

mit 

Te =
1

hc
Epot(R = Re).

Für das Morsepotential ergibt sich wiederum 

T(ν, J ) = Te + ωe (ν +
1
2 ) − ωexe (ν +

1
2 )

2

+ BnuJ(J + 1) − DnuJ2(J + 1)2

D.h. es reichen 5 Molekülkonstanten zur Beschrei-

bung der Schwingungs-Rotationszustände im Mor-
sepotential. Insgesamt geht die Wechselwirkung zwi-
schen Rotation und Schwingung noch weiter. Wir 
werden in den Rotationsschwingungsspektren se-
hen, dass es in der Regel keine Anregung einer 
Schwingung ohne Änderung des Rotationszustan-
des gibt.

Rotationsbarriere Bisher haben wir den Zentrifugal-
term in der effektiven Energie vernachlässigt. Dieser 
erzeugt eine Barriere, d.h. ein Maximum in der effek-
tiven potentiellen Energie (siehe Abbildung 2.19).

Eeff
pot (R) = Epot(R)0 +

J(J + 1)ħ2

2MR2

Damit können Moleküle auch oberhalb der Dissozia-
tionsenergie noch stabil sein. Allerdings besteht ei-
ne Tunnelwahrscheinlichkeit durch die Barriere. Die 
Tunnelwahrscheinlichkeit steigt exponentiell je nä-
her man an das Potentialmaximum kommt. Man 
kann diese Prädissoziation beobachten wenn man 
Niveaubreiten ansieht.

Abbildung 2.19 [aus Demtröder]
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Te = 1
hc

Epot(R = Re)

gibt das Minimum des Molekülpotentials Epot(R)
des jeweiligen Molekülzustandes an, ωe die Schwin-
gungsfrequenz des harmonischen Oszillators, ωex e die
Abweichung von ωe im Morsepotential, Bv die Rota-
tionskonstante im Schwingungszustand v und Dv die
Zentrifugalaufweitungskonstante.

9.5.7 Rotationsbarriere

Das effektive Potential für ein rotierendes Molekül

Eeff
pot(R) = E(0)

pot(R)+ J(J + 1) !2

2MR2
(9.74)

mit rotationslosem Potential E(0)
pot enthält nach (9.54a)

noch den Zentrifugalanteil, der von der Rotations-
quantenzahl J abhängt. Bei einem bindenden Zustand
führt dies zu einem Maximum (Zentrifugalbarriere)
bei einem Kernabstand RZB, der sich aus (9.74) durch
Differentiation zu

RZB =

⎡

⎢⎣
J(J + 1) !2

M ·
(

dE(0)
pot/dR

)

RZB

⎤

⎥⎦

1/3

(9.75)
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Abb. 9.38. Prädissoziation von quasigebundenen Niveaus
durch die Zentrifugalbarriere oberhalb der Dissoziationsener-
gie

ergibt und von der Rotationsquantenzahl J und der
Steigung dEpot/dR des rotationslosen Potentials ab-
hängt (Abb. 9.38).

Das Minimum des Potentials verschiebt sich von
Re zu etwas größeren Kernabständen und die Disso-
ziationsenergie wird durch die Rotation kleiner.

Zustände E(v, J ) oberhalb der Dissoziationsener-
gie können jedoch infolge der Rotationsbarriere den-
noch stabil sein, wenn die Tunnelwahrscheinlichkeit
durch die Barriere vernachlässigbar klein ist. Mit zu-
nehmender Annäherung von E(v, J ) an das Maximum
der Barriere steigt die Tunnelwahrscheinlichkeit ex-
ponentiell an, und die Lebensdauer τ des Niveaus
sinkt. Man kann die Prädissoziation solcher quasi-
gebundener Niveaus beobachten durch Messung der
Niveaubreiten ∆E ≈ !/τ , die mit wachsender Tunnel-
wahrscheinlichkeit zunehmen.

9.6 Spektren zweiatomiger Moleküle

Beim Übergang Ei(ni,Λi, vi , Ji) ↔ Ek(nk,Λk, vk, Jk)
zwischen zwei Molekülzuständen kann Strahlung emit-
tiert oder absorbiert werden, wenn die Übergangswahr-
scheinlichkeit für diesen Übergang nicht null ist. Da die
Übergangswahrscheinlichkeit proportional zum Qua-
drat des Dipolmatrixelementes ist (siehe Abschn. 7.1),
lassen sich die relativen Intensitäten der Spektralli-
nien bestimmen, wenn man die Matrixelemente für die
entsprechenden Übergänge berechnen kann. In diesem
Abschnitt wollen wir uns mit diesen Matrixelemen-
ten befassen, um daraus die Struktur der Spektren
zweiatomiger Moleküle zu erkennen.

9.6.1 Das Übergangsmatrixelement

Das Dipolmatrixelement für einen Übergang zwischen
zwei Zuständen mit den Wellenfunktionen ψi und ψk

ist

Mik =
∫
ψ∗

i pψk dτel · dτN . (9.76)

Die Integration erstreckt sich über alle Elektronen- und
Kernkoordinaten. Die Größe p ist der Dipoloperator,
der sowohl von den Elektronenkoordinaten als auch
von den Kernkoordinaten abhängt und nach Abb. 9.39
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2.4 Schwingungen mehratomiger Moleküle

In einem Molekül mit N Atomen hat jedes Atom 3 
Freiheitsgrade. Das Molekül muss deshalb 3N Frei-
heitsgrade haben. Davon gehören 3 Freiheitsgrade 
zur Rotation des gesamten Moleküls und 3 zur 
Translation. D.h. e bleiben 3N-6 Freiheitsgrade für 
Schwingungen. Bei linearen Molekülen sind nur 3N-
5 Freiheitsgrade für die Schwingungen da, da die 
Rotation hier im Prinzip nur 2 Freiheitsgrade hat.

Normalschwingungen Normalschwingungen sind 
solche Schwingungen bei denen alle Kerne gleich-
zeitig durch ihre Ruhelage treten und es keinen Ge-
samtimpuls und Gesamtdrehimpuls des Kerngerüs-
tes gibt.

Zur Behandlung der Normalschwingungen definiert 
man die Lage der Kerne x1, y1, z1, …xN, yN, zN und ihre 
entsprechenden Ruhelagen x10, y10, z10, …xN0, yN0, zN0. 

Damit lassen sich neue Koordinaten definieren, die 
die Auslenkungen aus den Ruhelagen kennzeichnen

ξ1 = x1 − x10, ξ2 = y1 − y10, ξ3 = z1 − z10

Das Potential der Kerne hängt nur von diesen Aus-
lenkungen ab und kann als Taylorreihe dargestellt 
werden

V = V0 + ∑
i ( ∂V

∂ξi ) ξi +
1
2 ∑

i, j ( ∂2V
∂ξi∂ξj ) ξi ⋅ ξj

Wir können V0 = 0 setzen wodurch auch 

∂V
∂ξi

|0 = 0

wir und damit sich das Potential als
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Abbildung 2.20 Normalschwingungen von 
Wasser und CO2
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linearen Molekülen bleiben deshalb 3N − 5 Freiheits-
grade für die Schwingung übrig.

9.9.1 Normalschwingungen

Werden die Atomkerne eines Moleküls aus ihren
Gleichgewichtslagen entfernt, so treten bei genügend
kleinen Auslenkungen lineare Rückstellkräfte auf,
die zu harmonischen Schwingungen der Kerne füh-
ren. Bei genügend kleinen Schwingungsamplituden
lassen sich beliebige solcher Schwingungen immer
darstellen als Linearkombinationen von 3N − 6 Nor-
malschwingungen (bei linearen Molekülen 3N − 5).
Dabei sind Normalschwingungen dadurch ausgezeich-
net, dass bei jeder Normalschwingung alle Kerne
des Moleküls gleichzeitig durch die Ruhelage gehen
und dass Gesamtimpuls und Gesamtdrehimpuls des
Kerngerüsts null sind.

Die beiden letzten Forderungen folgen daraus, dass
der Schwerpunkt des Moleküls in Ruhe bleiben muss
(sonst hätte man eine Translation, die aber bereits ab-
gespalten ist) und dass keine Rotation auftritt (die ja
bereits bei den Rotationsfreiheitsgraden berücksichtigt
wurde).

In Abb. 9.72 sind solche Normalschwingungen am
Beispiel eines nichtlinearen dreiatomigen Moleküls

++ −

ν1 ν1

ν2 ν2

ν3 ν3

CO                       OO

HH

a) b)

Abb. 9.72a,b. Normalschwingungen (a) eines nichtlinearen
und (b) eines linearen dreiatomigen Moleküls

(3N − 6 = 3 Schwingungsfreiheitsgrade) und eines
linearen Moleküls (vier Schwingungsfreiheitsgrade)
illustriert. Das nichtlineare Molekül hat als Normal-
schwingungen die symmetrische Streckschwingung ν1,
die Knickschwingung ν2 und die asymmetrische
Streckschwingung ν3.

Das lineare Molekül kann zwei verschiedene
Knickschwingungen (in der Zeichenebene und senk-
recht dazu) ausführen, deren Schwingungsfrequen-
zen ν2 wegen der Zylindersymmetrie des Potentials
gleich sind. Die beiden Knickschwingungen sind
deshalb energetisch entartet.

9.9.2 Quantitative Behandlung

Wir wollen jetzt die Schwingungen des Moleküls und
ihren Zusammenhang mit dem Molekülpotential und
den daraus resultierenden Kraftkonstanten quantitativ
behandeln.

Sind x1, y1, z1, x2, y2, z2, . . . xN , yN , zN die 3N
Koordinaten der Kerne und x10, y10, z10, . . . ,
xN0, yN0, zN0 ihre Ruhelagen, so können wir die Aus-
lenkungen ξ1 = x1 − x10, ξ2 = y1 − y10, ξ3 = z1 − z10,
ξ4 = x2 − x20, . . . , ξ3N = zN − zN0 der Kerne aus ihren
Ruhelagen mit durchlaufend nummerierten Buchsta-
ben ξ bezeichnen (Abb. 9.73).

Das Potential V(ξ1, . . . , ξ3N ), in dem sich die Kerne
bewegen, hängt im Allgemeinen von allen Auslenkun-
gen ab. Für genügend kleine Auslenkungen können wir
es in eine Taylorreihe entwickeln

V = V0 +
∑

i

(
∂V
∂ξi

)

0
ξi

+ 1
2

∑

i, j

(
∂2V

∂ξi∂ξ j

)

0
ξi · ξ j + . . . (9.114)

die wir nach dem quadratischen Glied abbrechen.
Legen wir den Nullpunkt der Energieskala in das

Minimum des Potentials, so wird V0 = 0. Im Minimum
ist (∂V/∂∂ξi)0 = 0, so dass aus (9.114) wird:

V(ξ1, . . . , ξ3N ) = 1
2

∑

i, j

bij ξi ξ j (9.115)

mit

bij =
(

∂2V
∂ξi∂ξ j

)

0
.

Abbildung 2.21 Zur Definition der Koordina-
ten für Schwingungen350 9. Moleküle
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Abb. 9.73. Zur Definition der Auslenkungskoordinaten ξi

Die Komponenten der Rückstellkräfte sind

Fi = −∂V
∂ξi

, (9.116)

wobei der Buchstabe V hier für die potentielle Ener-
gie Epot steht. Die Bewegungsgleichungen für die
Schwingungen der Kerne sind dann

Fi = mi
d2ξi

dt2
. (9.117)

Setzt man (9.116) und (9.115) in die Bewegungsglei-
chung (9.117) ein, so ergibt dies

∑

j

bijξi + mi ξ̈ i = 0 . (9.118)

Durch Einführen von massegewichteten Koordinaten

qi = √
mi · ξi

geht (9.118) in ein System von 3N homogenen
Gleichungen über:

q̈i +
3N∑

j=1

bijq j = 0 ; i = 1, . . . , 3N . (9.119)

Das System (9.119) ist ein gekoppeltes Differential-
gleichungssystem. Es beschreibt die Bewegung von 3N
gekoppelten Oszillatoren mit den Auslenkungen

qi = ai · cos(ωi t +ϕi) , (9.120)

welche die Amplituden ai , die Frequenzen ωi und
die Phasen ϕi haben. Durch Einsetzen von (9.120) in

(9.119) erhält man den Zusammenhang zwischen den
Frequenzen ωi und den Potentialparametern bij . Im
allgemeinen Fall wird die Rückstellkraft für die Aus-
lenkung qi durch die anderen Auslenkungen qk beein-
flusst, weil die Nichtdiagonalterme bik im Potential
(9.114) eine Kopplung zwischen den Schwingungen
bewirken. Nur bei bestimmten Anfangsbedingungen
kann man erreichen, dass alle Kerne mit der gleichen
Frequenz ωn und der gleichen Phase ϕn schwingen.
Solche Schwingungszustände des Moleküls nennt man
Normalschwingungen.

Man kann (9.119) in Vektorschreibweise verein-
facht darstellen als

q̈ + B̃ ·q = 0 , (9.121)

wobei B̃ = (bij) die Matrix mit den Komponenten
(bij) und q = {q1, . . . , q3N } ist. Wäre B̃ eine Dia-
gonalmatrix B̃ = λ · Ẽ (Ẽ ist die Einheitsmatrix),
so würde (9.121) ein System von 3N entkoppelten
Schwingungsgleichungen für die qi werden, dessen
Lösungen

qi = Ai cos ωi t , i = 1, . . . , 3N (9.122)

einen Molekülzustand beschreiben, bei dem alle Kerne
mit der gleichen Frequenz ω =

√
λ schwingen und

dabei gleichzeitig durch null gehen. Wir müssen des-
halb ein System von Schwingungskoordinaten finden,
in dem B̃ diagonal wird.

Die Bedingung

B̃ ·q = λ · Ẽ ·q ⇒ (B̃ −λẼ) q = 0 (9.123)

ist äquivalent zu einer Hauptachsentransformation. Sie
hat genau dann nichttriviale Lösungen, wenn gilt:

det
∣∣B̃ −λẼ

∣∣ = 0 . (9.124)

Für jede Lösung λi von (9.124) erhält man aus (9.123)
einen Satz von 3N Schwingungskomponenten qki

(k = 1, . . . , 3N), die die Auslenkungen aller N Kerne
als Funktion der Zeit angeben. Man kann alle qki in
einen Vektor

Qi = Ai sin(ωi t +ϕi) mit ωi =
√

λi (9.125)

zusammenfassen, der dann die gleichzeitige Bewegung
aller Kerne bei der i-ten Normalschwingung angibt.
Der Betrag des Vektors Qi heißt Normalkoordinate Qi

zur Normalschwingung mit der Frequenz ωi = √
λi .



V =
1
2 ∑

i, j

bijξi ⋅ ξj

mit 

bij = ( ∂2V
∂ξi∂ξj )

0

wird. Um die Bewegungsgleichung der Atome zu 
erhalten, müssen die Rückstellkräfte 

Fi = −
∂V
∂ξi

= mi
d2ξi

dt2

berechnet werden. Man erhält dann für den Kern i 
die Bewegungsgleichung

∑
j

bijξj + mi
··ξi = 0

oder durch gewichtete Koordinaten 

qi = miξi

erhält man ein gekoppeltes System von Differential-
gleichungen

··qi +
3N

∑
j=1

bijqj = 0

wobei die Schwingungen durch 

qi = ai cos(ωit + ϕi) beschrieben werden können. Im 
Falle der Normalschwingungen schwingen alle Ker-
ne mit der gleichen Frequenz ωn und der gleichen 
Phase ϕn. 

Stellt man das ganze Problem in Matrixform dar

··q + B̃ ⋅ q = 0

stellt sich die Lösung einfacher dar. Es muss ein Sys-
tem gefunden werden, in dem die Matrix B̃ diagonal 
wird, d.h. 

B̃ ⋅ q = λẼ ⋅ q

woraus (B̃ − λ Ẽ )q = 0 folgt.

Die Lösung dafür erhält man durch

det | B̃ − λ Ẽ | = 0

Die Lösungen sind N Wurzeln λi mit 3N Schwin-
gungskomponenten qki ( k = 1,…,3N ). Die einzelnen 
Kernkoordinaten lassen sich dann wieder zu einem 
Vektor 

Qi = Ai sin(ωit + ϕi)

zusammenfassen, der die Normalschwingung der 
Frequenz ωi = λi enthält.

··Qi + ω2
i Qi = 0; (i = 1,…,3N )

Damit lässt sich dann auch die kinetische und die 
potentielle Energie mit

T =
1
2

3N

∑
i=1

·Q2
i , V =

1
2

3N

∑
i=1

λkQ2
i
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HINWEIS 2.5 
Im System der Normalkoordinaten vollführt das 
Molekül harmonische Schwingungen, bei de- 
nen alle Kerne die gleiche Frequenz ωi = λi 
und die gleiche Phase ϕi haben. Die gesamte 
Schwingungsenergie des Moleküls bei einer be-
liebigen Schwingung ist gleich der Summe der 
Schwingungsenergien der einzelnen Normal-
schwingungen, deren Linearkombination die Mo-
lekülschwingung ergibt. 



Die potentielle Energie der internen Schwingungen 
hängt nur von internen Koordinaten ab. D.h. es 
muss ein Teil der bik gleich Null sein. Für lineare Mo-
leküle sind das 5 Werte, für nichtlineare 6. 

In der quantenmechanischen Darstellung sind die 
Normalschwingungen durch die quantisierten Ener-
giewerte gegeben

E(ν) = ħω(ν + 1/2)

Für kleine Auslenkungen lassen sich dann alle 
Schwingungen als Summe von Normalschwingun-
gen darstellen die die Gesamtenergie

Evib = ∑
i

ħωi (νi +
di

2 )
und dem Entartungsgrad di darstellen. Für die entar-
teten Schwingungen wird die Nullpunktsenergie 
auch mehrfach gezählt.
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Abbildung 2.22 Schwingungsterme des Mo-
leküls OCS.
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Die Normalkoordinate Qi(t) gibt also die masse-
gewichteten Auslenkungen aller Kerne zur Zeit t
bei der i-ten Normalschwingung an.

Mithilfe der Normalkoordinaten lässt sich (9.121)
als Satz von 3N entkoppelten Gleichungen

Q̈ i +ω2
i Qi = 0 (i = 1, . . . 3N) (9.126)

schreiben, weil man jetzt sowohl für die kinetische als
auch für die potentielle Energie quadratische Formen
erhält:

T = 1
2

3N∑

i=1

Q̇2
i , V = 1

2

3N∑

i=1

λk Q2
i , (9.127)

wenn man in der potentiellen Energie höhere als qua-
dratische Terme weglässt. Die Lösungen von (9.126)
sind die Normalschwingungen (9.125).
Das heißt:

Im System der Normalkoordinaten vollführt das
Molekül harmonische Schwingungen, bei de-
nen alle Kerne die gleiche Frequenz ωi = √

λi

und die gleiche Phase ϕi haben. Die gesamte
Schwingungsenergie des Moleküls bei einer be-
liebigen Schwingung ist gleich der Summe
der Schwingungsenergien der einzelnen Nor-
malschwingungen, deren Linearkombination die
Molekülschwingung ergibt.

Man beachte:

Da die potentielle Energie V nur von den internen
Koordinaten (Abstand der Kerne und Elektronen) ab-
hängt, nicht aber von Translation und Rotation des
Kerngerüstes, müssen einige der 3N Koeffizienten bik

in (9.119) null sein. Für lineare Moleküle sind dies
fünf, für nichtlineare sechs.
Man sieht an (9.127), dass die Schwingungsfrequenzen
ωi = √

λi durch die Koeffizienten des Potentials in der
Normalkoordinatendarstellung gegeben sind.

In der quantenmechanischen Darstellung können
die einzelnen Normalschwingungen wie die Schwin-
gungen eines linearen harmonischen Oszillators be-
schrieben werden (siehe Abschn. 4.2.5) mit der quanti-

sierten Energie

E(v) = !ω (v+ 1/2) .

Da sich die Gesamtschwingung des Moleküls in
der Näherung des quadratischen Potentials, d. h. bei
kleinen Auslenkungen ξ als Summe der einzelnen Nor-
malschwingungen mit Frequenzen ωi schreiben lässt,
ist die gesamte Schwingungsenergie

Evib =
∑

i

!ωi

(
vi +

di

2

)
, (9.128)

wobei vi die Zahl der Schwingungsquanten der i-
ten Normalschwingung ist. Man muss dabei über alle
Normalschwingungen summieren und z. B. zweifach
entartete Schwingungen doppelt zählen, sodass dann
auch die Nullpunktsenergie doppelt gerechnet wer-
den muss. Dies wird durch den Entartungsgrad di

berücksichtigt. Der Schwingungszustand eines Mole-
küls wird durch die Zahl vi der Schwingungsquan-
ten in der i-ten Normalschwingung im Ausdruck
(v1, v2, v3, . . . , vn) charakterisiert (Abb. 9.74). So ist
z. B. im Schwingungszustand (1, 0, 2) des Wassermo-
leküls die symmetrische Streckschwingung mit einem,
die Knickschwingung mit keinem und die asymme-
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Abb. 9.74. Schwingungsenergieterme des dreiatomigen Mo-
leküls OCS. Σ bezeichnet Zustände mit Drehimpuls 0, Π
solche mit Drehimpuls !

Film 2.1 Symmetrische Streckschwingung 
[aus Wiki]

Film 2.2 Antisymmetrische Streckschwin-
gung [aus Wiki]

Film 2.3 Biegeschwingung [aus Wiki]
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Abbildung 2.23 Normalschwingungen des  [aus Haken Wolf]200 10. Schwingungsspektren

Abb. 10.14. Normalschwingun-
gen des Benzol-Moleküls C6H6.
Bei entarteten Schwingungen ist
jeweils nur eine Komponente
angegeben. Nach Herzberg

Linien. Abbildung 10.12 zeigt die Rotations-Schwingungsbande der Biegeschwingung
(ν̄2 = 667 cm−1) von CO2 als Beispiel für eine Bande mit Q-Zweig im Gegensatz zur
Streckschwingung (ν̄3 = 2349 cm−1), wo der Q-Zweig mit ∆J = 0 verboten ist.

Bei den symmetrischen Kreisel-Molekülen wird auch die Quantenzahl K wichtig,
vergleiche Abschn. 11.2.2. Es gilt, wie hier ohne Ableitung erwähnt werden soll, ∆K =
0 bei Parallel- und ∆K = ±1 bei Senkrecht-Banden. Auch diese Auswahlregel kann
man anschaulich verstehen: Bei Schwingungen parallel zur Figurenachse erfährt die
Projektion des Drehimpulses auf diese bei einem Übergang keine Änderung, das heißt
∆K = 0.

Selbstverständlich ist jeder Schwingungsübergang von den Rotationsbegleitern, der
ganzen Bandenstruktur, umgeben, wie in Abb. 10.11 und 10.12 deutlich wird. Natürlich
gibt es auch bei mehratomigen Molekülen Anharmonizität. Dementsprechend beobach-
tet man wie bei den zweiatomigen auch „Obertöne“ 2ν, 3ν mit stark abnehmender In-
tensität. Darüber hinaus führt die Abweichung vom harmonischen Verhalten aber auch
zu Kombinationsschwingungen, also ν1 + ν2, ν1 − ν2, 2ν1 + ν2. Beispiele dazu zeigt
Abb. 10.13 für das Molekül CH3J. Bei Molekülen mit mehreren Normalschwingungen

f.cichos@me.com



2.5 Spektren zweiatomiger Moleküle

Die Intensitäten der einzelnen Übergänge zwischen 
verschiedenen Energieniveaus in einem Molekül 
sind u.a. durch die Übergangsmatrixelemente be-
stimmt. Diese geben vor allem an, ob ein Übergang 
bei der Wechselwirkung mit dem elektromagneti-
schen Strahlungsfeld erlaubt, oder nicht erlaubt ist. 
Viele dieser Auswahlregeln ergeben sich aus Sym-
metrieüberlegungen. Im folgenden soll dies für ein 
zweiatomiges Molekül beschrieben werden.

Das Übergangsmatrixelement Das Dipolmatrixele-
ment für den Übergang zwischen zwei Zuständen i 
und k ist durch

Mik = ∫ ψ*i pψkdτeldτN

Der Dipoloperator is sowohl durch die Elektronenko-
ordinaten als auch die Kernkoordinaten gegeben.

p = − e∑
i

ri + Z1eR1 + Z2eR2 = pel + pN

Im Rahmen der Born-Oppenheimer Näherung liess 
sich die Wellenfunktion als Produkt der elektroni-
schen und der Kernwellenfunktion darstellen.

ψ = ψel χN

wodurch sich für das Matrixelement

Mik = ∫ ψ*i,el χ*i,N(pel + pN)ψk,el χk,NdτeldτN     

ergeben. Durch Umordnen erhält man

Mik = ∫ χ*i,N [∫ ψ*i,elpelψk,eldτel] χk,NdτN

+∫ χ*i,NpN [∫ ψ*i,elψk,eldτel] χk,NdτN

Dadurch lassen sich nun zwei verschiedene Fälle 
unterscheiden:

1) Übergang zwischen gleichen elektronischen 
Zuständen

Der erste Term im Übergangsdipol wird null, da 
dann die Funktion innerhalb des Integrals ein unge-
rade Funktion ist. Im zweiten Summanden entsteht 
durch

∫ ψ*i,elψk,el = dτel = δik

das Übergangsmoment

Mik = ∫ χ*i,NpN χk,NdτN

2) Übergang zwischen unterschiedlichen elektro-
nischen Zuständen

Hier wird das Integral im zweiten Summanden we-
gen der Orthogonalität der Wellenfunktion Null, wo-
durch 

Mik = ∫ χ*i,N Mel
ik (R)χk,NdτN

mit
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Mel
ik (R) = ∫ ψ*i,elpelψk,eldτel

Schwingungs-Rotations-Übergänge Übergänge 
innerhalb des gleichen elektronischen Zustandes 
mit (νi, Ji) ↔ (νk, Jk) bilden für νi ≠ νk das Schwin-
gungs-Rotations-Spektrum und sonst ein reiner Ro-
tationsspektrum. Mit dem Dipoloperator für die Ker-
ne erhält man

Mik = e∫ χ*i,N(Z1R1 + Z2R2)χk,NdτN

Für homonukleare Moleküle ist Z1 = Z2. Wegen 
M1 = M2 wird damit auch R1 = − R2 und daher pN = 0 
bzw. Mik = 0.

Die Berechnung der Übergangselemente für hetero-
nukleare zweiatomige Moleküle ergibt dann folgen-
de Auswahlregeln [siehe Demtröder für Rechnung]

Die gebräuchliche Nomenklatur ist für den oberen 
Zustand (ν′�, J′�) und für den unteren Zustand (ν′�′�, J′�′�) 

ΔJ = J′�− J′�′� = + 1  	 heißen R-Linien

ΔJ = J′�− J′�′� = − 1 	 heißen P-Linien

Die Rotationslinien eines Schwingungsüberganges 
bilden die Schwingungsbande. Ihre Rotationsstruk-
tur wird durch 

ν̄(ν′�, J′� ↔ ν′�′�, J′�′�) = ν̄0 + B′�νJ′�(J′�+ 1)
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HINWEIS 2.6 
Bei homonuklearen zweiatomigen Molekülen ist 
der Kernanteil zum elektrischen Dipolmoment 
null. 

HINWEIS 2.7 
Homonukleare Moleküle haben in Dipolnäherung 
keine erlaubten Schwingungs-Rotations-Übergän-
ge innerhalb desselben elektronischen Zustan-
des. 

HINWEIS 2.8 
Die Moleküle N2 und O2, welche die Hauptbe-
stand- teile unserer Atmosphäre bilden, können 
die von der Erde abgestrahlte Infrarot-Wärme-
strahlung nicht absorbieren. Moleküle wie CO2, 
H2O oder NH3 haben jedoch ein Dipolmoment 
und deshalb auch erlaubte Schwingungs-Rotati-
ons-Übergänge. Obwohl ihr Dichteanteil sehr 
klein ist, beeinflusst er doch entscheidend die 
Wärmebilanz der Erde, da er die Wärmestrahlung 
zum Teil absorbiert und damit die Temperatur auf 
der Erdoberfläche erhöht (Treibhauseffekt). 

Abbildung 2.24 Schwingungsspektrum von 
CO bei schlechter Auflösung mit Oberton[aus 
Haken Wolf]10.2 Zweiatomige Moleküle, harmonische Näherung 181

Abb. 10.1. Schwingungsspek-
trum von CO in der Gas-
phase, Grundschwingung bei
2143 cm−1 und erster Oberton
bei 4260 cm−1, gemessen mit
schlechter spektraler Auflösung.
Nach Banwell

Abb. 10.2, ebenfalls für CO. Diese Struktur hat große Ähnlichkeit mit den in Kap. 9 be-
handelten Rotationsspektren und beruht darauf, daß die schwingenden Moleküle auch
rotieren, und daß Schwingung und Rotation gekoppelt sind. Man nennt solche Spektren
deshalb Rotations-Schwingungs-Spektren oder auch Bandenspektren, weil jeweils Grup-
pen von Linien auftreten, die eine „Bande“ bilden. Schwingungsspektren freier Mole-
küle ohne Rotationsstruktur gibt es nicht. Allerdings tritt die Rotationsstruktur nicht in
Erscheinung, wenn die spektrale Auflösung nicht ausreicht oder wenn, wie in konden-
sierter Phase, Wechselwirkung mit gleichen oder anderen Molekülen die Linien so stark
verbreitern, daß inhomogen verbreiterte Schwingungsbanden ohne aufgelöste Rotations-
Struktur entstehen.

Zunächst lassen wir die Rotationsstruktur bei der Diskussion einmal unberücksich-
tigt und behandeln nur die Schwingung. Die Energieniveaus der Schwingungen eines
zweiatomigen Moleküls berechnen wir zunächst im Hantel-Modell wie oben als dieje-
nigen eines harmonischen Oszillators mit der Federkonstanten k in Richtung der Ver-
bindungslinie zwischen den Kernen. Wir nähern das Potential V der Bindung also als
Parabelpotential mit

V = k
2
(R − Re)

2 an , (10.4)

wenn R die Auslenkung aus dem Ruhe-Abstand Re mißt. Die quantenmechanische Be-
rechnung ergibt für die möglichen Energieniveaus, siehe dazu Abschn. 9.4 in I:

Evib = hω

(
v + 1

2

)
, v = 0, 1, 2 . . . [Joule] . (10.5)

Abb. 10.2. Die Grundschwin-
gung des Moleküls CO, ge-
messen mit guter Auflösung.
Links und rechts des Zentrums
mit ν̄ = 2143,28 cm−1 erstreckt
sich der P- und der R-Zweig.
Die Auswertung entsprechend
(10.30), (10.31) und (10.32)
ergibt ν̄e = 2169,7 cm−1,
xe = 0,0061, Be = 1,924 cm−1

und α = 0,0091 cm−1

f.cichos@me.com

HINWEIS 2.9 Auswahlregeln

Δν = νi − νk = 0, ± 1 (harmonisch)
Δν = 2,3,4,… (Morse mit geringeren Intensitäten)
ΔJ = Ji − Jk = ± 1  (wegen Photonen-Drehimpuls)



−D′�nuJ ′�2(J′�+ 1)2

−[B′�′�ν J′ �′�(J′�′�+ 1) − D′�′�ν J ′ �′�2(J′�′�+ 1)2]

ν̄0 heißt Bandenursprung. In der Regel wird keine Li-
nie bei ν̄0 beobachtet, weil sie dem Übergang 

J′� = 0 ← J′�′� = 0 entsprechen und im Allgemeinen ver-
boten sind (nur mit elektronischem Drehimpuls is er 
auch erlaubt).

Bν = Be − αe(ν + 1/2) nimmt mit wachsender Quanten-
zahl ν ab wodurch B′�ν < B′�′�ν

Die R-Linien liegen auf der höherfrequenten Seite 
des Bandursprunges, die P-Linien bei niedrigeren 
Wellenzahlen.

Struktur elektronischer Übergänge

Matrixelement für den elektronischen Übergang in 
Taylorreihe für den Gleichgewichtsabstand entwi-
ckeln.

Mel
ik (R) = Mel

ik (Re) + ( dMel
ik

dR )
Re

(R − Re)
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Abbildung 2.25  [aus Demtröder]9.6. Spektren zweiatomiger Moleküle 331
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Abb. 9.40. Fortrat-Diagramm für P- und R-Linien eines
Schwingungs-Rotations-Überganges

der vom Molekül bei der Absorption aufgenommen
bzw. bei der Emission abgegeben wird.

Es hat sich eingebürgert, die Quantenzahlen (v, J )
des oberen Zustands mit einem Strich (v′, J ′) zu ver-
sehen, die des unteren Zustands (v′′, J ′′) mit zwei
Strichen. Übergänge mit

∆J = J ′ − J ′′ = +1 heißen R-Linien,

∆J = J ′ − J ′′ = −1 heißen P-Linien .

Alle Rotationslinien eines Schwingungsüberganges
bilden eine Schwingungsbande. Ihre Rotationsstruktur
wird durch die Wellenzahlen

ν(v′, J ′ ↔ v′′, J ′′) = ν0 + B′
v J ′(J ′ + 1)

− D′
v J ′2(J ′ + 1)2

−
[
B′′

v J ′′(J ′′ + 1)− D′′
v J ′′2(J ′′ + 1)2] (9.88)

gegeben, wobei ν0 der Bandenursprung heißt.
Die Wellenzahl ν0 würde einem Übergang J ′ =

0 ← J ′′ = 0 entsprechen, der aber i. Allg. verboten ist.
Nur wenn das Molekül in dem betrachteten elektro-
nischen Zustand einen elektronischen Drehimpuls hat
(wie z. B. der 2Π-Zustand im NO-Molekül) ist auch der
Übergang mit ∆J = 0 erlaubt.

Da die Rotationskonstante Bv = Be −αe(v+ 1/2)
mit v im Allgemeinen abnimmt (d. h. αe > 0) folgt
B′

v < B′′
v . Trägt man ν(J = J ′′) für P- und R-Linien

auf, so erhält man das in Abb. 9.40 gezeigte Fort-
ratdiagramm: Die R-Linien liegen auf der höherfre-
quenten Seite des Bandenursprungs ν0, die P-Linien
bei niedrigen Wellenzahlen. In Abb. 9.41 ist ein

P10
P8
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P2 R0
R2 R4 R6

R8 R10

2700 2800 2900 3000 ν− −/ cm 1

ν−0

37Cl 35Cl

Abb. 9.41. Schwingungs-Rotations-Spektrum des HCl-Mole-
küls mit den beiden Chlor-Isotopen 35Cl und 37Cl

solches Schwingungs-Rotations-Spektrum des HCl-
Moleküls gezeigt, das beim Übergang (v′′, J ′′) → (v′ =
v′′ + 1, J ′ = J ′′ ± 1) entspricht. Die Linien treten dop-
pelt auf, weil das Chloratom in den beiden Isotopen
35Cl (75,5%) und 37Cl (24,5%) vorkommt. Die redu-
zierten Massen der beiden Isotopomere 1H35Cl und
1H37Cl sind M = 0,9722 AME bzw. 0,9737 AME, so-
dass sich Schwingungs- und Rotationsenergien etwas
unterscheiden.

9.6.3 Die Struktur elektronischer Übergänge

Wir wollen uns nun das Matrixelement (9.81) für
elektronische Übergänge genauer ansehen. Der elektro-
nische Teil Mel

ik(R) hängt i. Allg. vom Kernabstand R
ab (Abb. 9.42). Wir können ihn in eine Taylor-Reihe
um den Gleichgewichtsabstand Re entwickeln:

Mel
ik(R) = Mel

ik(Re)+
(

dMel
ik

dR

)

Re

(R − Re)+· · · .

(9.89)

In einer ersten Näherung vernachlässigt man die Ab-
hängigkeit dM/dR und setzt Mel

ik(R) = Mel
ik(Re) =

const. Dann kann man in (9.81) Mel
ik vor das In-

tegral über die Kernkoordinaten ziehen und erhält
mit χN = S(R) · Y(ϑ,ϕ) bei Verwendung der nor-
mierten Schwingungswellenfunktionenψvib = R · S(R)
das Übergangsmatrixelement für einen elektronischen
Übergang (ni, vi , Ji ↔ nk, vk, Jk)

Mik = Mel
ik(Re) ·

∫
ψvib(vi)ψvib(vk) dR

·
∫

Y Mi
Ji

Y Mk
Jk

· sin ϑ dϑ ϕ , (9.90)

wobei M! die Projektion des Molekülrotationsdrehim-
pulses J auf eine gewählte Raumrichtung (z. B. die
z-Achse) ist. Da die Wahrscheinlichkeit für einen

Abbildung 2.27 [aus Demtröder]
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Abb. 10.1. Schwingungsspek-
trum von CO in der Gas-
phase, Grundschwingung bei
2143 cm−1 und erster Oberton
bei 4260 cm−1, gemessen mit
schlechter spektraler Auflösung.
Nach Banwell

Abb. 10.2, ebenfalls für CO. Diese Struktur hat große Ähnlichkeit mit den in Kap. 9 be-
handelten Rotationsspektren und beruht darauf, daß die schwingenden Moleküle auch
rotieren, und daß Schwingung und Rotation gekoppelt sind. Man nennt solche Spektren
deshalb Rotations-Schwingungs-Spektren oder auch Bandenspektren, weil jeweils Grup-
pen von Linien auftreten, die eine „Bande“ bilden. Schwingungsspektren freier Mole-
küle ohne Rotationsstruktur gibt es nicht. Allerdings tritt die Rotationsstruktur nicht in
Erscheinung, wenn die spektrale Auflösung nicht ausreicht oder wenn, wie in konden-
sierter Phase, Wechselwirkung mit gleichen oder anderen Molekülen die Linien so stark
verbreitern, daß inhomogen verbreiterte Schwingungsbanden ohne aufgelöste Rotations-
Struktur entstehen.

Zunächst lassen wir die Rotationsstruktur bei der Diskussion einmal unberücksich-
tigt und behandeln nur die Schwingung. Die Energieniveaus der Schwingungen eines
zweiatomigen Moleküls berechnen wir zunächst im Hantel-Modell wie oben als dieje-
nigen eines harmonischen Oszillators mit der Federkonstanten k in Richtung der Ver-
bindungslinie zwischen den Kernen. Wir nähern das Potential V der Bindung also als
Parabelpotential mit

V = k
2
(R − Re)

2 an , (10.4)

wenn R die Auslenkung aus dem Ruhe-Abstand Re mißt. Die quantenmechanische Be-
rechnung ergibt für die möglichen Energieniveaus, siehe dazu Abschn. 9.4 in I:

Evib = hω

(
v + 1

2

)
, v = 0, 1, 2 . . . [Joule] . (10.5)

Abb. 10.2. Die Grundschwin-
gung des Moleküls CO, ge-
messen mit guter Auflösung.
Links und rechts des Zentrums
mit ν̄ = 2143,28 cm−1 erstreckt
sich der P- und der R-Zweig.
Die Auswertung entsprechend
(10.30), (10.31) und (10.32)
ergibt ν̄e = 2169,7 cm−1,
xe = 0,0061, Be = 1,924 cm−1

und α = 0,0091 cm−1

f.cichos@me.com
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Abb. 9.40. Fortrat-Diagramm für P- und R-Linien eines
Schwingungs-Rotations-Überganges

der vom Molekül bei der Absorption aufgenommen
bzw. bei der Emission abgegeben wird.

Es hat sich eingebürgert, die Quantenzahlen (v, J )
des oberen Zustands mit einem Strich (v′, J ′) zu ver-
sehen, die des unteren Zustands (v′′, J ′′) mit zwei
Strichen. Übergänge mit

∆J = J ′ − J ′′ = +1 heißen R-Linien,

∆J = J ′ − J ′′ = −1 heißen P-Linien .

Alle Rotationslinien eines Schwingungsüberganges
bilden eine Schwingungsbande. Ihre Rotationsstruktur
wird durch die Wellenzahlen

ν(v′, J ′ ↔ v′′, J ′′) = ν0 + B′
v J ′(J ′ + 1)

− D′
v J ′2(J ′ + 1)2

−
[
B′′

v J ′′(J ′′ + 1)− D′′
v J ′′2(J ′′ + 1)2] (9.88)

gegeben, wobei ν0 der Bandenursprung heißt.
Die Wellenzahl ν0 würde einem Übergang J ′ =

0 ← J ′′ = 0 entsprechen, der aber i. Allg. verboten ist.
Nur wenn das Molekül in dem betrachteten elektro-
nischen Zustand einen elektronischen Drehimpuls hat
(wie z. B. der 2Π-Zustand im NO-Molekül) ist auch der
Übergang mit ∆J = 0 erlaubt.

Da die Rotationskonstante Bv = Be −αe(v+ 1/2)
mit v im Allgemeinen abnimmt (d. h. αe > 0) folgt
B′

v < B′′
v . Trägt man ν(J = J ′′) für P- und R-Linien

auf, so erhält man das in Abb. 9.40 gezeigte Fort-
ratdiagramm: Die R-Linien liegen auf der höherfre-
quenten Seite des Bandenursprungs ν0, die P-Linien
bei niedrigen Wellenzahlen. In Abb. 9.41 ist ein

P10
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P6
P4

P2 R0
R2 R4 R6

R8 R10

2700 2800 2900 3000 ν− −/ cm 1

ν−0

37Cl 35Cl

Abb. 9.41. Schwingungs-Rotations-Spektrum des HCl-Mole-
küls mit den beiden Chlor-Isotopen 35Cl und 37Cl

solches Schwingungs-Rotations-Spektrum des HCl-
Moleküls gezeigt, das beim Übergang (v′′, J ′′) → (v′ =
v′′ + 1, J ′ = J ′′ ± 1) entspricht. Die Linien treten dop-
pelt auf, weil das Chloratom in den beiden Isotopen
35Cl (75,5%) und 37Cl (24,5%) vorkommt. Die redu-
zierten Massen der beiden Isotopomere 1H35Cl und
1H37Cl sind M = 0,9722 AME bzw. 0,9737 AME, so-
dass sich Schwingungs- und Rotationsenergien etwas
unterscheiden.

9.6.3 Die Struktur elektronischer Übergänge

Wir wollen uns nun das Matrixelement (9.81) für
elektronische Übergänge genauer ansehen. Der elektro-
nische Teil Mel

ik(R) hängt i. Allg. vom Kernabstand R
ab (Abb. 9.42). Wir können ihn in eine Taylor-Reihe
um den Gleichgewichtsabstand Re entwickeln:

Mel
ik(R) = Mel

ik(Re)+
(

dMel
ik

dR

)

Re

(R − Re)+· · · .

(9.89)

In einer ersten Näherung vernachlässigt man die Ab-
hängigkeit dM/dR und setzt Mel

ik(R) = Mel
ik(Re) =

const. Dann kann man in (9.81) Mel
ik vor das In-

tegral über die Kernkoordinaten ziehen und erhält
mit χN = S(R) · Y(ϑ,ϕ) bei Verwendung der nor-
mierten Schwingungswellenfunktionenψvib = R · S(R)
das Übergangsmatrixelement für einen elektronischen
Übergang (ni, vi , Ji ↔ nk, vk, Jk)

Mik = Mel
ik(Re) ·

∫
ψvib(vi)ψvib(vk) dR

·
∫

Y Mi
Ji

Y Mk
Jk

· sin ϑ dϑ ϕ , (9.90)

wobei M! die Projektion des Molekülrotationsdrehim-
pulses J auf eine gewählte Raumrichtung (z. B. die
z-Achse) ist. Da die Wahrscheinlichkeit für einen
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Abb. 10.7. Eine Bande aus dem
Rotations-Schwingungsspektrum
des Moleküls HBr, Termschema
und Übergänge. Der Bandenur-
sprung mit der Wellenzahl ν̄
(v′′ = 0, v′ = 1, J ′ = J ′′ = 0)
ist hier mit v0 bezeichnet. Er
wird auch „Nullinie“ genannt.
Diese Linie wird nicht beobach-
tet, weil hier der Q-Zweig nicht
erlaubt ist. Man beobachtet
die Spektren in Absorption.
Im thermischen Gleichgewicht
ist im allgemeinen nur der
niedrigste Schwingungszustand
mit v′′ = 0 besetzt

Für ein Morse-Potential sind diese Rotations- und Schwingungsterme in Abb. 10.8
schematisch dargestellt. Die entsprechenden Übergänge sind bereits in Abb. 10.7
für einen Ausschnitt aus einem typischen Rotations-Schwingungsspektrum gezeigt.
Man beobachtet verschiedene „Zweige“ im Spektrum eines Schwingungsüberganges
(v + 1) ← v, das heißt in einer Bande. Im vereinfachten Falle des harmonischen Os-
zillators sind dies

– der P-Zweig mit J ′ − J ′′ = −1. Mit (J ′ = J , J ′′ = J + 1) gilt für die Linien
ν̄ = ν̄1←0−2B(J+1), wenn mit ν̄1←0 der hier verbotene reine Schwingungsübergang
ohne Rotation bezeichnet wird. Also gilt für die Linien des P-Zweiges ν̄ < ν̄1←0, die
Linienabstände relativ zu ν̄1→0 sind 2B, 4B, wie im Spektrum des starren Rotators

– der R-Zweig mit J ′−J ′′ = +1. Mit (J ′ = J+1, J ′′ = J) gilt ν̄ = ν̄1←0+2B(J ′ + 1),
also ν̄ > ν̄1←0, die Linienabstände relativ zu ν̄1←0 sind ebenfalls 2B, 4B, . . .

– unter Umständen (abhängig von der Molekülsymmetrie) der Q-Zweig mit ∆J = 0.
Wenn die Rotationskonstante B in den beiden am Übergang beteiligten Schwingungs-
niveaus gleich groß ist, besteht der Q-Zweig (falls erlaubt), aus nur einer Linie bei

f.cichos@me.com



In erster Näherung vernachlässigt man die Ablei-
tung und kann dadurch die Integration über die 
Kernkoordinaten ausführen. Damit ergibt sich dann

Mik = Mel
ik (Re)∫ ψvib(νi)*ψvib(νk)dR∫ YMi*

Ji
YMk

Jk
sin(ϑ)dϑdϕ

Die Intensität eines spontanen Übergangs ist propor-
tional zum Quadrat des Übergangsmomentes und 
man erhält

I(ni, νi, Ji ↔ nk, νk, Jk) ∝ |Mel
ik |2 FC(νi, νk)HL(Ji, Jk)

in der es drei Faktoren gibt:

•elektronischer Anteil |Mel
ik |2  der von dem Überlapp 

der Wellenfunktionen in den Zuständen i, k abhängt

•Franck-Condon-Faktor der dem Absolutquadrat 
der des Überlappintegrals der Schwingungswellen-
funktionen in den beiden Zuständen entspricht.

•Hönl-London-Faktor der die räumliche Verteilung 
der Strahlung bestimmt und von den Rotationsdre-
himpulsen und ihren Orientierungen abhängt.

In der Absorption ist sowohl die Intensität der Strah-
lung als auch die Polarisation des Lichtes von Be-
deutung. Die Absorptionswahrscheinlichkeit ist da-
mit 

Wik ∝ |E ⋅ Mik |2

Damit hat der elektronische Übergang folgende 
Struktur

1) Der gesamte elektronsiche Übergang (wenn er er-
laubt ist), besteht aus einem System von Schwin-
gungsbanden (ν′�′�i ↔ ν′�k). Die Intensitäten der Ban-
den sind durch den FC Faktor gegeben.

2) Innerhalb der Schwingungsbande gibt es Rotati-
onslinien ( J′�′�i ↔ J′�k ) mit den entsprechenden Aus-
wahlregeln. Die Übergange mit ΔJ = 0 bilden den 
Q-Zweig. Die mit ΔJ = + 1 den R-Zweig und die 

mit ΔJ = − 1 den P-Zweig. Q Linien sind nur Mög-
lich, wenn sich beim Übergang die Projektion des 
elektronischen Bahndrehimpulses um ΔΛ ± 1 än-
dert

Die relative Intensität der Schwingungsbande hängt 
vom Hönl-London Faktor un der Besetzungsdichte 
Ni(Ji), Nk(Jk).
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HINWEIS 2.10 
Ist keiner der Faktoren Null kann ein elektroni-
scher Dipolübergang stattfinden.

Abbildung 2.29 Hirarchie der Übergänge 
[aus Demtröder] 9.6. Spektren zweiatomiger Moleküle 333
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Abb. 9.43. Schematische Darstellung der Schwingungs- und
Rotationsstruktur eines elektronischen Überganges

Die relative Intensität der Rotationslinien innerhalb
einer Schwingungsbande hängt ab vom Hönl-London-
Faktor (9.93) und von der Besetzungsdichte Ni(Ji) im
absorbierenden bzw. Nk(Jk) im emittierenden Zustand.

Die Wellenzahl eines elektronischen Übergangs
(ni , vi, Ji) ↔ (nk, vk, Jk) ist

νik = (T ′
e − T ′′

e )+
(
Tvib(v

′)− Tvib(v
′′)

)

+
(
Trot(J ′)− Trot(J ′′)

)
, (9.94)

wobei Te das Minimum der Potentialkurve Epot(R)
des jeweiligen elektronischen Zustandes ist, Tvib der
Schwingungstermwert für J = 0 und Trot der reine
Rotationstermwert.

Die Rotationsstruktur einer Schwingungsbande ist
dann analog zu (9.88) gegeben durch

νik = ν0(ni, nk, vi, vk)

+ B′
v J ′(J ′ + 1)− D′

v J ′2(J ′ + 1)2 (9.95)

−
[
B′′

v J ′′(J ′′ + 1)− D′′
v J ′′2(J ′′ + 1)2] .

Im Gegensatz zu (9.88) kann hier jedoch B′
v grö-

ßer oder kleiner als B′′
v sein, je nach dem, ob der
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Abb. 9.44a,b. Fortrat-Diagramme für die P-, Q- und R-
Zweige einer Schwingungsbande. (a) B′′

v > B′
v, (b) B′′

v < B′
v

obere elektronische Zustand stärker oder schwächer ge-
bunden ist als der untere. Das in Abb. 9.44 gezeigte
Fortrat-Diagramm ν(J ) hat für beide Fälle daher eine
unterschiedliche Struktur.

Bei den J-Werten, bei denen eine Kurve ν(J ) im
Fortratdiagramm senkrecht verläuft, häufen sich die
Rotationslinien und liegen oft so dicht, dass sie nicht
aufgelöst werden können (Abb. 9.45). Die „Ableitung“
dν/dJ ändert hier ihr Vorzeichen, d. h. mit wachsen-
dem J laufen die Linienpositionen wieder zurück. Eine
solche Häufungsstelle heißt Bandenkante oder auch
Bandenkopf .

In photographischen Spektren mit nur teilweiser
Auflösung der Rotationslinien erscheint an der Band-
kante ein plötzlicher Sprung der Schwärzung, während
zu höheren Rotationsquantenzahlen J hin die Dichte
der Linien graduell abnimmt, die Bande erscheint
abschattiert (Abb. 9.46).



Die Wellenzahl des elektronischen Übergangs 
(ni, νi, Ji) ↔ (nk, νk, Jk) ist

ν̄ik = ν̄0(ni, nk, νi, νk) + B′�νJ′�(J′�+ 1) − D′�νJ ′ �2(J′�+ 1)2

−[B′�′�ν J′ �′�(J′�′�+ 1) − D′�′�ν J ′ �′�2(J′�′�+ 1)2]

Die Rotationsparameter Bν können nun für die unter-
schiedlichen elektronischen Zustände unterschied-

lich sein, wodurch sich besondere Effekte in den 
Schwingungsbanden ergeben. Diese Besonderhei-
ten werden aus den Fortrat-Diagrammen ν̄(J ) 

Die Linien bei denen die Kurve ν(J ) senkrecht ver-
läuft zeigen eine Häufung von Rotationslinien wor-
durch eine so genannte Bandkante oder ein Banden-
kopf entsteht.

Ob die Bandkante im P oder R-Zweig auftritt hängt 
von B′�ν > B′�′�ν im P-Zweig und bei B′�ν < B′�′�ν im R-Zweig. 

33

Abbildung 2.30 Fortrat Diagramm [aus Dem-
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Abb. 9.43. Schematische Darstellung der Schwingungs- und
Rotationsstruktur eines elektronischen Überganges

Die relative Intensität der Rotationslinien innerhalb
einer Schwingungsbande hängt ab vom Hönl-London-
Faktor (9.93) und von der Besetzungsdichte Ni(Ji) im
absorbierenden bzw. Nk(Jk) im emittierenden Zustand.

Die Wellenzahl eines elektronischen Übergangs
(ni , vi, Ji) ↔ (nk, vk, Jk) ist

νik = (T ′
e − T ′′

e )+
(
Tvib(v

′)− Tvib(v
′′)

)

+
(
Trot(J ′)− Trot(J ′′)

)
, (9.94)

wobei Te das Minimum der Potentialkurve Epot(R)
des jeweiligen elektronischen Zustandes ist, Tvib der
Schwingungstermwert für J = 0 und Trot der reine
Rotationstermwert.

Die Rotationsstruktur einer Schwingungsbande ist
dann analog zu (9.88) gegeben durch

νik = ν0(ni, nk, vi, vk)

+ B′
v J ′(J ′ + 1)− D′

v J ′2(J ′ + 1)2 (9.95)

−
[
B′′

v J ′′(J ′′ + 1)− D′′
v J ′′2(J ′′ + 1)2] .

Im Gegensatz zu (9.88) kann hier jedoch B′
v grö-

ßer oder kleiner als B′′
v sein, je nach dem, ob der
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Abb. 9.44a,b. Fortrat-Diagramme für die P-, Q- und R-
Zweige einer Schwingungsbande. (a) B′′

v > B′
v, (b) B′′

v < B′
v

obere elektronische Zustand stärker oder schwächer ge-
bunden ist als der untere. Das in Abb. 9.44 gezeigte
Fortrat-Diagramm ν(J ) hat für beide Fälle daher eine
unterschiedliche Struktur.

Bei den J-Werten, bei denen eine Kurve ν(J ) im
Fortratdiagramm senkrecht verläuft, häufen sich die
Rotationslinien und liegen oft so dicht, dass sie nicht
aufgelöst werden können (Abb. 9.45). Die „Ableitung“
dν/dJ ändert hier ihr Vorzeichen, d. h. mit wachsen-
dem J laufen die Linienpositionen wieder zurück. Eine
solche Häufungsstelle heißt Bandenkante oder auch
Bandenkopf .

In photographischen Spektren mit nur teilweiser
Auflösung der Rotationslinien erscheint an der Band-
kante ein plötzlicher Sprung der Schwärzung, während
zu höheren Rotationsquantenzahlen J hin die Dichte
der Linien graduell abnimmt, die Bande erscheint
abschattiert (Abb. 9.46).
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Abb. 9.45. Bandkante der Schwingungsbande (v′ = 9 ←
v′′ = 14) des Cs2-Moleküls, mit dopplerfreier Auflösung
gemessen. Die Dopplerbreite beträgt etwa 600 MHz

Wenn die Rotationskonstante B′
v größer ist als B′′

v ,
laufen die P-Linien mit wachsendem J zuerst zu
tieferen Wellenzahlen ν < ν0, bilden bei νk < ν0 eine
Bandenkante und laufen dann wieder zu höheren Wel-
lenzahlen. Der R-Zweig ist dann blau abschattiert, der
P-Zweig hat eine Kante (Abb. 9.44b).

Für B′
v < B′′

v laufen die R-Linien anfangs zu größe-
ren Wellenzahlen, bilden bei νk > ν0 eine Bandenkante
und laufen dann zurück zu kleineren Wellenzahlen.
Der P-Zweig ist dann rot abschattiert, während der
R-Zweig eine Kante bei νk bildet (Abb. 9.44a).

Die Q-Linien liegen für B′
v = B′′

v alle bei dersel-
ben Wellenzahl, für B′

v > B′′
v laufen sie zu höheren, für

B′
v < B′′

v zu tieferen Wellenzahlen (Abb. 9.44).
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Abb. 9.46. Photographische Aufnahme des Bandenspek-
trums des Stickstoff-Moleküls N2 auf dem elektronischen
Übergang 3Πg − 3Πu. Die Wellenlängen der Bandenköpfe
sind über dem Spektrum in Å angegeben. Mit freundlicher
Genehmigung von Prof. G. Herzberg [9.8]

9.6.4 Franck-Condon-Prinzip

Die Absorption bzw. Emission eines Photons und die
damit verbundene Änderung der Elektronenhülle ge-
schieht innerhalb einer Zeitspanne, die klein ist gegen
die Schwingungsdauer der Kerne. Im Potentialkur-
vendiagramm des Moleküls erfolgt der elektronische
Übergang daher senkrecht (Abb. 9.47). Da der Im-
puls h · ν/c des Photons sehr klein ist gegen den der
schwingenden Kerne, bleibt der Impuls der Kerne und
damit auch ihre kinetische Energie beim elektronischen
Übergang erhalten.

Aus der Energiebilanz

h · ν = E ′(v′)− E ′′(v′′)

= E ′
pot(R)+ E ′

kin(R)−
[
E ′′

pot(R)+ E ′′
kin(R)

]

= E ′
pot(R∗)− E ′′

pot(R∗) (9.96)

folgt dann, dass in diesem klassischen Modell der
Übergang bei einem solchen Kernabstand R∗ erfolgt,
bei dem E ′

kin(R∗) = E ′′
kin(R∗) gilt. Man kann dies durch

Einführen des Mulliken’schen Differenzpotentials

U(R) = E ′′
pot(R)− E ′

pot(R)+ E(v′) (9.97)

= E(v′)− h · ν

v'
v'

v' '

∆v = 0

E E

R R

a) b)

E R)pot'' ( E R)pot'' (

E R)pot' ( E R)pot' (

R Re e'' '≈ R Re e'' '≠

Abb. 9.47a,b. Bevorzugte Schwingungsübergänge (a) mit
∆v = 0 bei ähnlichen Potentialen im unteren und oberen
Zustand, (b) mit ∆v ̸= 0 bei gegeneinander verschobenen
Potentialkurven
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Abb. 9.45. Bandkante der Schwingungsbande (v′ = 9 ←
v′′ = 14) des Cs2-Moleküls, mit dopplerfreier Auflösung
gemessen. Die Dopplerbreite beträgt etwa 600 MHz

Wenn die Rotationskonstante B′
v größer ist als B′′

v ,
laufen die P-Linien mit wachsendem J zuerst zu
tieferen Wellenzahlen ν < ν0, bilden bei νk < ν0 eine
Bandenkante und laufen dann wieder zu höheren Wel-
lenzahlen. Der R-Zweig ist dann blau abschattiert, der
P-Zweig hat eine Kante (Abb. 9.44b).

Für B′
v < B′′

v laufen die R-Linien anfangs zu größe-
ren Wellenzahlen, bilden bei νk > ν0 eine Bandenkante
und laufen dann zurück zu kleineren Wellenzahlen.
Der P-Zweig ist dann rot abschattiert, während der
R-Zweig eine Kante bei νk bildet (Abb. 9.44a).

Die Q-Linien liegen für B′
v = B′′

v alle bei dersel-
ben Wellenzahl, für B′

v > B′′
v laufen sie zu höheren, für

B′
v < B′′

v zu tieferen Wellenzahlen (Abb. 9.44).
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Abb. 9.46. Photographische Aufnahme des Bandenspek-
trums des Stickstoff-Moleküls N2 auf dem elektronischen
Übergang 3Πg − 3Πu. Die Wellenlängen der Bandenköpfe
sind über dem Spektrum in Å angegeben. Mit freundlicher
Genehmigung von Prof. G. Herzberg [9.8]

9.6.4 Franck-Condon-Prinzip

Die Absorption bzw. Emission eines Photons und die
damit verbundene Änderung der Elektronenhülle ge-
schieht innerhalb einer Zeitspanne, die klein ist gegen
die Schwingungsdauer der Kerne. Im Potentialkur-
vendiagramm des Moleküls erfolgt der elektronische
Übergang daher senkrecht (Abb. 9.47). Da der Im-
puls h · ν/c des Photons sehr klein ist gegen den der
schwingenden Kerne, bleibt der Impuls der Kerne und
damit auch ihre kinetische Energie beim elektronischen
Übergang erhalten.

Aus der Energiebilanz

h · ν = E ′(v′)− E ′′(v′′)

= E ′
pot(R)+ E ′

kin(R)−
[
E ′′

pot(R)+ E ′′
kin(R)

]

= E ′
pot(R∗)− E ′′

pot(R∗) (9.96)

folgt dann, dass in diesem klassischen Modell der
Übergang bei einem solchen Kernabstand R∗ erfolgt,
bei dem E ′

kin(R∗) = E ′′
kin(R∗) gilt. Man kann dies durch

Einführen des Mulliken’schen Differenzpotentials

U(R) = E ′′
pot(R)− E ′

pot(R)+ E(v′) (9.97)

= E(v′)− h · ν
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Abb. 9.47a,b. Bevorzugte Schwingungsübergänge (a) mit
∆v = 0 bei ähnlichen Potentialen im unteren und oberen
Zustand, (b) mit ∆v ̸= 0 bei gegeneinander verschobenen
Potentialkurven
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Abb. 9.45. Bandkante der Schwingungsbande (v′ = 9 ←
v′′ = 14) des Cs2-Moleküls, mit dopplerfreier Auflösung
gemessen. Die Dopplerbreite beträgt etwa 600 MHz

Wenn die Rotationskonstante B′
v größer ist als B′′

v ,
laufen die P-Linien mit wachsendem J zuerst zu
tieferen Wellenzahlen ν < ν0, bilden bei νk < ν0 eine
Bandenkante und laufen dann wieder zu höheren Wel-
lenzahlen. Der R-Zweig ist dann blau abschattiert, der
P-Zweig hat eine Kante (Abb. 9.44b).

Für B′
v < B′′

v laufen die R-Linien anfangs zu größe-
ren Wellenzahlen, bilden bei νk > ν0 eine Bandenkante
und laufen dann zurück zu kleineren Wellenzahlen.
Der P-Zweig ist dann rot abschattiert, während der
R-Zweig eine Kante bei νk bildet (Abb. 9.44a).

Die Q-Linien liegen für B′
v = B′′

v alle bei dersel-
ben Wellenzahl, für B′

v > B′′
v laufen sie zu höheren, für

B′
v < B′′

v zu tieferen Wellenzahlen (Abb. 9.44).
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Abb. 9.46. Photographische Aufnahme des Bandenspek-
trums des Stickstoff-Moleküls N2 auf dem elektronischen
Übergang 3Πg − 3Πu. Die Wellenlängen der Bandenköpfe
sind über dem Spektrum in Å angegeben. Mit freundlicher
Genehmigung von Prof. G. Herzberg [9.8]

9.6.4 Franck-Condon-Prinzip

Die Absorption bzw. Emission eines Photons und die
damit verbundene Änderung der Elektronenhülle ge-
schieht innerhalb einer Zeitspanne, die klein ist gegen
die Schwingungsdauer der Kerne. Im Potentialkur-
vendiagramm des Moleküls erfolgt der elektronische
Übergang daher senkrecht (Abb. 9.47). Da der Im-
puls h · ν/c des Photons sehr klein ist gegen den der
schwingenden Kerne, bleibt der Impuls der Kerne und
damit auch ihre kinetische Energie beim elektronischen
Übergang erhalten.

Aus der Energiebilanz

h · ν = E ′(v′)− E ′′(v′′)

= E ′
pot(R)+ E ′

kin(R)−
[
E ′′

pot(R)+ E ′′
kin(R)

]

= E ′
pot(R∗)− E ′′

pot(R∗) (9.96)

folgt dann, dass in diesem klassischen Modell der
Übergang bei einem solchen Kernabstand R∗ erfolgt,
bei dem E ′

kin(R∗) = E ′′
kin(R∗) gilt. Man kann dies durch

Einführen des Mulliken’schen Differenzpotentials

U(R) = E ′′
pot(R)− E ′

pot(R)+ E(v′) (9.97)

= E(v′)− h · ν

v'
v'

v' '

∆v = 0

E E

R R

a) b)

E R)pot'' ( E R)pot'' (

E R)pot' ( E R)pot' (

R Re e'' '≈ R Re e'' '≠

Abb. 9.47a,b. Bevorzugte Schwingungsübergänge (a) mit
∆v = 0 bei ähnlichen Potentialen im unteren und oberen
Zustand, (b) mit ∆v ̸= 0 bei gegeneinander verschobenen
Potentialkurven



Entsprechend ist auch die Lage die Q-Linien umge-
dreht.

Franck-Condon Prinzip  Änderung des Zustandes 
der Elektronenhülle bei Absorption und Emission ge-
schieht seht schnell. Kerne können dieser Änderung 
nicht instantan folgen. Im Potentialdiagramm erfolgt 
der elektronische Übergang daher senkrecht. Der 
Impuls des Photons ist klein und überträgt daher kei-
nen Impuls auf die Kerne.

Die Energiebilanz ist

hν = E′�(ν′�) − E′ �′�(ν′�′�)

= E′�pot(R) + Ekin(R)′�− [E′�′�pot(R) + Ekin(R)′ �′�]

= E′�pot(R*) − E′�′�pot(R*)

Der Kernabstand R* dieses Überganges ist da, wo 
die beiden kinetischen Energien der Zustände gleich 

sind. Dies ist durch das Mulliken‘sche Differenzpo-
tential darstellbar.

U(R) = E′�′�pot(R) − E′�pot(R) + E(ν′�) = E(ν′�) − hν

Das ist eine klassische Konstruktion. Die quanten-
mechanische Berechnung liefert 

W(R)dR =
ψ′�vib(R)ψ′�′�vib(R)dR

∫ psi′�vib(R)ψ′ �′�vib(R)dR

Bei gleichen Potentialkurven in den beiden Zustän-
den ist der Franck-Condon Faktor für Δν = 0 am 
größten, ansonsten für Δν ≠ 0.
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Abb. 14.4. Zum Franck-Con-
don-Prinzip. Je nachdem, ob der
Kernabstand im Molekül bei
elektronischer Anregung gleich
bleibt (links), etwas zunimmt
(Mitte) oder stark zunimmt
(rechts), ergeben sich unter-
schiedliche Intensitätsverhältnis-
se für die verschiedenen vibro-
nischen Banden, die zu einem
elektronischen Übergang gehö-
ren. Es ist jeweils nur derjenige
Übergang eingezeichnet, der im
Bereich größter Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit im Zustand
v′′ = 0 beginnt. Im Spektrum
bedeutet das maximale Intensität
für den 0,0-Übergang (links),
für einen höheren Schwingungs-
zustand (Mitte), und fast für die
Dissoziation (rechts)

d. h. das Überlappungsintegral der Kernschwingungs-Funktion χv′′ , die mit dem elek-
tronischen Grundzustand E′′ verknüpft ist, mit der Funktion χv′ , die zum elektroni-
schen Anregungszustand E′ gehört, bei der Auslenkung R, integriert über das gesamte
Molekül-Volumen, vergleiche hierzu Abschn. 16.4.

Im Sonderfall, daß sich bei der Elektronen-Anregung der Kernabstand nicht ändert,
R′′

e = R′
e, liegen die beiden Potentialkurven mit ihren Minima senkrecht übereinander.

Der senkrechte Übergang von v′′ = 0 zu v′ = 0 ist dann am stärksten, alle anderen vi-
bronischen Übergänge sind schwächer, wenn wir annehmen, daß das Molekül sich an-
fänglich im elektronischen Grundzustand mit v′′ = 0 befindet. Siehe dazu Abb. 14.4,
linkes Teilbild.

Meistens ist jedoch der Gleichgewichtsabstand im angeregten Zustand größer,
R′′

e < R′
e, das heißt, die Anregung wirkt Bindungs-lockernd. Wenn im elektronischen

Grundzustand nur der Ausgangszustand v′′ = 0, also der Zustand der Nullpunktschwin-
gung thermisch besetzt ist, erhält man Übergänge von v′′ = 0 in mehrere v′-Niveaus
des elektronischen Anregungszustandes entsprechend den Franck-Condon-Integralen.
Die Energiedifferenzen zwischen Ausgangs- und Endzustand, also die Quantenenergie
der vibronischen Linien im Bandenspektrum, lauten

∆E = hν = E′
el + hν′

e

[(
v′ + 1

2

)
− x′

e

(
v′ + 1

2

)2
]

−
{

E′′
el + hν′′

e

[(
v′′ + 1

2

)
− x′′

e

(
v′′ + 1

2

)2
]}

. (14.2)

Hierbei ist E′
el, E′

el die elektronische Energie im Grundzustand (′′) und im elektroni-
schen Anregungszustand (′), hν′

e und hν′′
e das nach Abschn. 10.3 auf den Gleichge-

wichtsabstand extrapolierte Schwingungsquant in Grund- und Anregungszustand. Da
wir bisher die Rotation der Moleküle gar nicht berücksichtigt haben, gilt (14.2) nur für

f.cichos@me.com
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Abb. 9.48. Zum Mulliken’schen Differenzpotential

graphisch darstellen (Abb. 9.48). Der Elektronen-
sprung beim optischen Übergang vom Energieterm E ′

v

in den Term E ′′
v findet bei einem solchen Kernab-

stand R∗ statt, bei dem das Differenzpotential U(R) die
Energiegerade E = E ′′(v′′) schneidet, weil aus (9.96)
folgt:

U(R∗) = E(v′)−
(
E(v′)− E(v′′)

)
= E ′′(v′′) .

(9.98)

Bei der quantenmechanischen Betrachtung ist die
Wahrscheinlichkeit für einen Übergang v′ ↔ v′′ durch
den Franck-Condon-Faktor (9.92) bestimmt. Der Quo-
tient

W(R) dR = ψ ′
vib(R) ·ψ ′′

vib(R) dR∫
ψ ′

vib(R) ·ψ ′′
vib(R) dR

(9.99)

gibt die Wahrscheinlichkeit dafür an, dass der Über-
gang im Intervall dR um R stattfindet. Sie hat ein
Maximum für R = R∗.

Wenn die Potentialkurven E ′
pot(R) und E ′′

pot(R)
einen ähnlichen Verlauf haben und ihre Minima annä-
hernd beim gleichen Kernabstand R = R′

e ≈ R′′
e liegen,

dann sind die Franck-Condon-Faktoren für Übergänge
mit ∆v = v′ − v′′ = 0 maximal, für ∆v ̸= 0 sehr klein
(Abb. 9.47a). Sind die beiden Potentialkurven gegen-
einander verschoben, so haben Übergänge mit ∆v ̸= 0

die größte Intensität (Abb. 9.47b). Je größer die Ver-
schiebung ist, desto größer werden die Werte ∆v für
die stärksten Schwingungsbanden.

9.6.5 Kontinuierliche Spektren

Wenn Absorptionsübergänge in Zustände oberhalb der
Dissoziationsgrenze führen, dann ist die Energie des
oberen Zustandes nicht gequantelt, weil sie zum Teil
in Translationsenergie umgewandelt wird. Das Absorp-
tionsspektrum besteht dann nicht mehr aus diskreten
Linien, sondern hat eine kontinuierliche Intensitäts-
verteilung I(ν) (Abb. 9.49). Ein Teil der absorbierten
Energie h · ν geht in kinetische Energie der auseinan-
der fliegenden Atome über, der Teil hν − Ekin wird
als atomare Fluoreszenz emittiert. Auch wenn der
obere Zustand oberhalb der Ionisationsgrenze liegt,
ensteht, genau wie bei Atomen (siehe Abschn. 7.6),
ein kontinuierliches Absorptionsspektrum (Abb. 9.50).
Bei Molekülen sind diesem Absorptionskontinuum je-
doch viele relativ scharfe Absorptionslinien überlagert.
Sie entsprechen Übergängen in höhere Schwingungs-
Rotations-Niveaus molekularer Rydbergzustände, de-
ren elektronische Energie zwar unter der Ionisa-
tionsgrenze liegt (Abb. 9.50), die aber infolge der
zusätzlichen Schwingungs-Rotations-Energie über der

kinE

hν atomare
Fluoreszenz

E

R

A*+B

A+B

kontinuierliche
Absorption

Abb. 9.49. Zur Erklärung der kontinuierlichen Absorption in
einem Molekül AB



2.6 Elektronische Zustände mehratomiger Mo-
leküle

H2O Molekül Wasserstoff hat ein 1s Orbital, Sau-
erstoff 2s, 2px, 2py, 2pz. Das 2s und das 2pz Orbital 
sind doppelt besetzt. D.h. die Bindung wird durch 
2px und 2py erzeugt.
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Abb. 9.53. (a) Die drei 2p-Orbitale des O-Atoms. Das graue
pz-Orbital ist mit 2 Elektronen besetzt. (b) Bindung zwischen
den 1s-Orbitalen der H-Atome und den 2px-, 2py-Orbitalen
des O-Atoms

Der Grund für diese relativ kleine Diskrepanz ist
der folgende: Durch die Wechselwirkung der Elek-
tronen des O-Atoms und der H-Atome werden die
Elektronenhüllen der Atome etwas deformiert (siehe
Diskussion in Abschn. 9.1.3). Deshalb bleibt z. B. das
2s-Orbital im O-Atom nicht mehr kugelsymmetrisch,
sondern kann als Linearkombination

ψ = c1φ(2s)+ c2φ(2 p)

beschrieben werden (Abb. 9.54). Diese Verände-
rung der Elektronenverteilung führt zu einer Ver-
lagerung des Schwerpunktes der Ladungsverteilung
(Abb. 9.54b) und zu einem größeren Überlapp der
Wellenfunktion ψ mit der 1s-Funktion des H-Atoms.
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Abb. 9.54. Linearkombination von s- und p-Orbital zur
Bildung eines sp-Hybridorbitals
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Abb. 9.55. Bildung des H2O-Moleküls mit hybridisierten
Orbitalen

Dies wiederum optimiert die Bindung zwischen H
und O. Um den optimalen Anteil der p-Funktion zu
bestimmen, werden die Koeffizienten ci so variiert,
dass die Bindungsenergie zwischen dem O-Atom und
den beiden H-Atomen maximal, also die Gesamtener-
gie minimal wird. Die mit solchen Hybridorbitalen
gebildeten Bindungen sind nicht mehr orthogonal,
sondern erreichen bei einer Berücksichtigung aller
Polarisations- und Austauscheffekte in der Tat den
experimentell ermittelten Bindungswinkel (Abb. 9.55).

9.7.2 Hybridisierung

Hybridisierung bedeutet eine Mischung aus s- und
p-Orbitalen, hervorgerufen durch die Verformung der
Elektronenhülle auf Grund der Wechselwirkung zwi-
schen den an der Bindung beteiligten Atomen. Die
Atomorbitale sind dann keine reinen s- oder p-Funk-
tionen mehr, sondern Linearkombinationen (Hybride)
von beiden. Wir wollen uns dies am Beispiel des
Kohlenstoffatoms C und seiner Verbindungen mit
anderen Atomen klar machen.

Die Elektronenkonfiguration im Grundzustand des
C-Atoms

(1s2)(2s2)(2 px)(2 py)

zeigt, dass das C-Atom zwei ungepaarte Elektronen
hat, welche in der einfachen Atomorbitaltheorie zu
zwei gerichteten Bindungen in x- und y-Richtung
mit einem Bindungswinkel von 90◦ führen sollten
(Abb. 9.56).

Es kann nun energetisch günstiger sein, wenn au-
ßer den beiden p-Elektronen auch eines der beiden
2s-Elektronen an der Bindung teilnimmt, da bei der
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Der Grund für diese relativ kleine Diskrepanz ist
der folgende: Durch die Wechselwirkung der Elek-
tronen des O-Atoms und der H-Atome werden die
Elektronenhüllen der Atome etwas deformiert (siehe
Diskussion in Abschn. 9.1.3). Deshalb bleibt z. B. das
2s-Orbital im O-Atom nicht mehr kugelsymmetrisch,
sondern kann als Linearkombination

ψ = c1φ(2s)+ c2φ(2 p)

beschrieben werden (Abb. 9.54). Diese Verände-
rung der Elektronenverteilung führt zu einer Ver-
lagerung des Schwerpunktes der Ladungsverteilung
(Abb. 9.54b) und zu einem größeren Überlapp der
Wellenfunktion ψ mit der 1s-Funktion des H-Atoms.
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Dies wiederum optimiert die Bindung zwischen H
und O. Um den optimalen Anteil der p-Funktion zu
bestimmen, werden die Koeffizienten ci so variiert,
dass die Bindungsenergie zwischen dem O-Atom und
den beiden H-Atomen maximal, also die Gesamtener-
gie minimal wird. Die mit solchen Hybridorbitalen
gebildeten Bindungen sind nicht mehr orthogonal,
sondern erreichen bei einer Berücksichtigung aller
Polarisations- und Austauscheffekte in der Tat den
experimentell ermittelten Bindungswinkel (Abb. 9.55).

9.7.2 Hybridisierung

Hybridisierung bedeutet eine Mischung aus s- und
p-Orbitalen, hervorgerufen durch die Verformung der
Elektronenhülle auf Grund der Wechselwirkung zwi-
schen den an der Bindung beteiligten Atomen. Die
Atomorbitale sind dann keine reinen s- oder p-Funk-
tionen mehr, sondern Linearkombinationen (Hybride)
von beiden. Wir wollen uns dies am Beispiel des
Kohlenstoffatoms C und seiner Verbindungen mit
anderen Atomen klar machen.

Die Elektronenkonfiguration im Grundzustand des
C-Atoms

(1s2)(2s2)(2 px)(2 py)

zeigt, dass das C-Atom zwei ungepaarte Elektronen
hat, welche in der einfachen Atomorbitaltheorie zu
zwei gerichteten Bindungen in x- und y-Richtung
mit einem Bindungswinkel von 90◦ führen sollten
(Abb. 9.56).

Es kann nun energetisch günstiger sein, wenn au-
ßer den beiden p-Elektronen auch eines der beiden
2s-Elektronen an der Bindung teilnimmt, da bei der

Hybridisierung Hybridisierung ist eine Modellvor-
stellung für Mischen von Atomorbitalen, was durch 
die Wechselwirkung der Elektronen bei einer Bin-

dung entsteht.

sp-Hybridisierung Aus einem s und einem pz Orbi-
tal lassen sich z.B. die folgenden Linearkombinatio-
nen bilden

ϕ1 =
1

2
[ϕ(s) + ϕ(pz)]

ϕ1 =
1

2
[ϕ(s) − ϕ(pz)]

35

HINWEIS 2.12 sp Hybridisierung
Eine sp-Hybridisierung führt deshalb zu zwei ent-
gegengerichteten Bindungen und damit zu ei-
nem linearen Molekül, wenn keine anderen Bin-
dungen vorhanden sind. 

HINWEIS 2.11 
Das Grundprinzip der Hybridisierung ist die Mi-
nimierung der Gesamtenergie durch Maximie-
rung der (negativen) Bindungsenergie von Ato-
men im Molekül. Dies wird dadurch erreicht, 
dass der Überlapp der Wellenfunktionen zwi-
schen zwei Atomen optimal wird. 
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Der Grund für diese relativ kleine Diskrepanz ist
der folgende: Durch die Wechselwirkung der Elek-
tronen des O-Atoms und der H-Atome werden die
Elektronenhüllen der Atome etwas deformiert (siehe
Diskussion in Abschn. 9.1.3). Deshalb bleibt z. B. das
2s-Orbital im O-Atom nicht mehr kugelsymmetrisch,
sondern kann als Linearkombination
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beschrieben werden (Abb. 9.54). Diese Verände-
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Dies wiederum optimiert die Bindung zwischen H
und O. Um den optimalen Anteil der p-Funktion zu
bestimmen, werden die Koeffizienten ci so variiert,
dass die Bindungsenergie zwischen dem O-Atom und
den beiden H-Atomen maximal, also die Gesamtener-
gie minimal wird. Die mit solchen Hybridorbitalen
gebildeten Bindungen sind nicht mehr orthogonal,
sondern erreichen bei einer Berücksichtigung aller
Polarisations- und Austauscheffekte in der Tat den
experimentell ermittelten Bindungswinkel (Abb. 9.55).
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Hybridisierung bedeutet eine Mischung aus s- und
p-Orbitalen, hervorgerufen durch die Verformung der
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Atomorbitale sind dann keine reinen s- oder p-Funk-
tionen mehr, sondern Linearkombinationen (Hybride)
von beiden. Wir wollen uns dies am Beispiel des
Kohlenstoffatoms C und seiner Verbindungen mit
anderen Atomen klar machen.

Die Elektronenkonfiguration im Grundzustand des
C-Atoms

(1s2)(2s2)(2 px)(2 py)

zeigt, dass das C-Atom zwei ungepaarte Elektronen
hat, welche in der einfachen Atomorbitaltheorie zu
zwei gerichteten Bindungen in x- und y-Richtung
mit einem Bindungswinkel von 90◦ führen sollten
(Abb. 9.56).

Es kann nun energetisch günstiger sein, wenn au-
ßer den beiden p-Elektronen auch eines der beiden
2s-Elektronen an der Bindung teilnimmt, da bei der



Die beiden Funktionen entstehen durch das mit 2 
Elektronen besetzte pz Orbital. Deren Winkelanteile 
werden jeweils bei ϑ = 0 und ϑ = π maximal. 

Zusammen mit den px und py Orbitalen entstehen 
für den Kohlenstoff 4 freie Bindungen. Beispiel hier-
für ist das CO2 Molekül.

sp2-Hybridisierung Bei der sp2 Hybridisierung 
mischt ein s und die zwei px,py Orbitale zu 
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wir die drei Molekülorbitale aus Linearkombinationen
von φ(s), φ(px) und φ(py) bilden. Analog zur obi-
gen Betrachtung erhält man bei Berücksichtigung der
Normierungsbedingung und der Orthogonalität die drei
atomaren Orbitalfunktionen

φ1(sp2) = 1√
3

φ(s)+
√

2
3

φ(px) , (9.103)

φ2(sp2) = 1√
3

φ(s)− 1√
6

φ(px)+ 1√
2

φ(py) ,

φ3(sp2) = 1√
3

φ(s)− 1√
6

φ(px)− 1√
2

φ(py) ,

deren Winkelanteile durch

φ1(ϕ) = 1
2
√

π

(
1√
3

+
√

2 cos ϕ

)
, (9.104)

φ2(ϕ) = 1
2
√

π

(
1√
3

− 1√
2

cos ϕ+
√

3
2

sin ϕ

)

,

φ3(ϕ) = 1
2
√

π

(
1√
3

− 1√
2

cos ϕ−
√

3
2

sin ϕ

)

gegeben sind, wobei ϕ der Winkel gegen die x-Achse
ist (Abb. 9.57). Die drei Funktionen haben ihr Maxi-
mum für φ1 bei ϕ = 0, für φ2 bei ϕ = 120◦ und für φ3
bei ϕ = 240◦ bzw. ϕ = −120◦.
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Abb. 9.57. Die Orbitale der sp2-Hybridisierung
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Abb. 9.58. Das ebene Ethen-Molekül
C2H4 als Beispiel für eine sp2-Hybridi-
sierung

Man sieht daraus, dass die sp2-Hybridisierung
zu drei gerichteten Bindungen führt, die in einer
Ebene liegen.

Ein Beispiel bietet das Ethen-Molekül C2H4
(Abb. 9.58), bei dem die vier C−H-Bindungen und die
C=C-Bindung in einer Ebene liegen.

Zum Schluss wollen wir noch die sp3-Hybridisie-
rung behandeln, die z. B. beim Methanmolekül CH4
vorliegt.

Im Falle der sp3-Hybridisierung müssen wir das
s-Orbital mit allen drei px-, py- und pz-Orbitalen
mischen. Die daraus gebildeten normierten und ortho-
gonalen Wellenfunktionen der entsprechenden Atom-
orbitale sind

φ1 = 1
2

φ(s)+ 1
2

√
3 φ(pz) , (9.105)
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Hybridisierung

Die Winkelabhängigkeiten der Funktionen haben ihr 
Maximum bei jeweils 0°, ±120° und 240°. Die sp2 

Hybridisierung kann daher zu 3 Bindungen führen. 
Ein Beispiel hierfür ist das Ethen Molekül.

sp3-Hybridisierung Im Falle der sp3 Hybridisierung 
werden alle p und s Orbitale gemisch. und es entste-
hen vier Wellenfunktionen

340 9. Moleküle

wir die drei Molekülorbitale aus Linearkombinationen
von φ(s), φ(px) und φ(py) bilden. Analog zur obi-
gen Betrachtung erhält man bei Berücksichtigung der
Normierungsbedingung und der Orthogonalität die drei
atomaren Orbitalfunktionen
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gegeben sind, wobei ϕ der Winkel gegen die x-Achse
ist (Abb. 9.57). Die drei Funktionen haben ihr Maxi-
mum für φ1 bei ϕ = 0, für φ2 bei ϕ = 120◦ und für φ3
bei ϕ = 240◦ bzw. ϕ = −120◦.
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Abb. 9.58. Das ebene Ethen-Molekül
C2H4 als Beispiel für eine sp2-Hybridi-
sierung

Man sieht daraus, dass die sp2-Hybridisierung
zu drei gerichteten Bindungen führt, die in einer
Ebene liegen.

Ein Beispiel bietet das Ethen-Molekül C2H4
(Abb. 9.58), bei dem die vier C−H-Bindungen und die
C=C-Bindung in einer Ebene liegen.

Zum Schluss wollen wir noch die sp3-Hybridisie-
rung behandeln, die z. B. beim Methanmolekül CH4
vorliegt.

Im Falle der sp3-Hybridisierung müssen wir das
s-Orbital mit allen drei px-, py- und pz-Orbitalen
mischen. Die daraus gebildeten normierten und ortho-
gonalen Wellenfunktionen der entsprechenden Atom-
orbitale sind

φ1 = 1
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Hybridisierung

Die entstehenden Orbitale zeigen in Richtung der 
Ecken eines Tetraeders. Beispiel für die sp3 Hybrid-
sierung ist das Methan Molekül.
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Abb. 9.56. (a) Orbitale des C-Atoms mit den Bindungs-
richtungen der ungepaarten Elektronen in den px - und py-
Atomorbitalen. (b) Die beiden Molekülorbitale der spz-Hy-
bridisierung, die senkrecht auf der Ebene von (a) stehen

Verformung des 2s-Orbitals ein Überlapp mit den Elek-
tronenhüllen der an das C-Atom bindenden Atomen zu
einer Vergrößerung der Bindungsenergie und damit zu
einer Absenkung der Gesamtenergie führt (siehe auch
Abb. 9.54). Anders ausgedrückt: Wenn die positive
Energie, die man braucht, um ein 2s-Elektron in ein
Orbital anzuheben, das durch eine Linearkombination
von s- und p-Orbitalen gebildet wird, überkompen-
siert wird durch den zusätzlichen Gewinn an negativer
Bindungsenergie, wird die Hybridisierung energetisch
vorteilhaft.

Man spricht von sp-Hybridisierung, wenn sich ein
s-Orbital mit nur einem p-Orbital mischt.

Zur Untersuchung der sp-Hybridisierung betrach-
ten wir die beiden atomaren Hybridfunktionen

φ1 = c1φ(s)+ c2φ(pz) ,

φ2 = c3φ(s)+ c4φ(pz) , (9.100)

die wir aus den s- und pz-Orbitalen bilden können. Aus
der Normierungsbedingung

∫
|φi | 2 dτ = 1

und der Orthogonalitätsbedingung
∫

φ∗
1 ·φ2 dτ = 0

folgen durch Einsetzen von (9.100), unter Berücksich-
tigung der Normierung von φs und φpz

, analog zu

den Rechnungen in Abschn. 9.1.2, die Bedingungen
c2

1 + c2
2 = 1, c2

3 + c2
4 = 1 und c1c3 + c2c4 = 0.

Daraus erhält man:

c1 = c2 = c3 = 1√
2

, c4 = − 1√
2

.

Die beiden sp-Hybridorbitale werden dann

φ1 = 1√
2

[
φ(s)+φ(pz)

]
,

φ2 = 1√
2

[
φ(s)−φ(pz)

]
, (9.101)

deren Winkelanteil (siehe Tabelle 4.2)

φ1,2(ϑ) = 1

2 ·
√

2π
[1 ±

√
3 · cos ϑ] (9.102)

wird, wobei ϑ der Winkel gegen die z-Achse ist. Man
sieht daraus, dass |φ1|2 maximal wird für ϑ = 0, |φ2|2
für ϑ = π.

Man beachte:

Die Orbital-Diagramme in Abb. 9.56b sind Polardia-
gramme wie die Atom-Orbitale in Abb. 4.26. Die
Elektronendichte ist rotationssymmetrisch um die
z-Achse.

Eine sp-Hybridisierung führt deshalb zu zwei
entgegengerichteten Bindungen und damit zu
einem linearen Molekül, wenn keine anderen
Bindungen vorhanden sind.

Das C-Atom erhält durch die sp-Hybridisierung,
zusammen mit den px- und py-Orbitalen insgesamt
vier freie Bindungen. Geht das C-Atom Bindungen mit
zwei anderen Atomen (z. B. zwei O-Atomen) ein, so
erhält man bei der sp-Hybridisierung für die beiden
entgegengesetzten Richtungen den größten Überlapp
mit den Atomorbitalen dieser Atome und damit die
stärkste Bindung. Beispiele sind das CO2-Molekül
O=C=O (siehe Abschn. 9.7.3) oder das Azethylen
H−C≡C−H.

Für manche Verbindungen des C-Atoms mit an-
deren Atomen ist es energetisch günstiger, wenn das
s-Elektron und die beiden ungepaarten p-Elektronen
eine räumliche Verteilung haben, die durch eine Line-
arkombination eines s-Orbitals und zweier p-Orbitale
dargestellt wird. Für diese sp2-Hybridisierung müssen

HINWEIS 2.13 sp2 Hybridisierung
Die sp2-Hybridisierung führt zu drei gerichteten 
Bindungen, die in einer Ebene liegen. 

Abbildung 2.34 sp2 Hybridisierung [aus 
Demtröder]
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wir die drei Molekülorbitale aus Linearkombinationen
von φ(s), φ(px) und φ(py) bilden. Analog zur obi-
gen Betrachtung erhält man bei Berücksichtigung der
Normierungsbedingung und der Orthogonalität die drei
atomaren Orbitalfunktionen
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gegeben sind, wobei ϕ der Winkel gegen die x-Achse
ist (Abb. 9.57). Die drei Funktionen haben ihr Maxi-
mum für φ1 bei ϕ = 0, für φ2 bei ϕ = 120◦ und für φ3
bei ϕ = 240◦ bzw. ϕ = −120◦.
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Abb. 9.58. Das ebene Ethen-Molekül
C2H4 als Beispiel für eine sp2-Hybridi-
sierung

Man sieht daraus, dass die sp2-Hybridisierung
zu drei gerichteten Bindungen führt, die in einer
Ebene liegen.

Ein Beispiel bietet das Ethen-Molekül C2H4
(Abb. 9.58), bei dem die vier C−H-Bindungen und die
C=C-Bindung in einer Ebene liegen.

Zum Schluss wollen wir noch die sp3-Hybridisie-
rung behandeln, die z. B. beim Methanmolekül CH4
vorliegt.

Im Falle der sp3-Hybridisierung müssen wir das
s-Orbital mit allen drei px-, py- und pz-Orbitalen
mischen. Die daraus gebildeten normierten und ortho-
gonalen Wellenfunktionen der entsprechenden Atom-
orbitale sind
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wir die drei Molekülorbitale aus Linearkombinationen
von φ(s), φ(px) und φ(py) bilden. Analog zur obi-
gen Betrachtung erhält man bei Berücksichtigung der
Normierungsbedingung und der Orthogonalität die drei
atomaren Orbitalfunktionen
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gegeben sind, wobei ϕ der Winkel gegen die x-Achse
ist (Abb. 9.57). Die drei Funktionen haben ihr Maxi-
mum für φ1 bei ϕ = 0, für φ2 bei ϕ = 120◦ und für φ3
bei ϕ = 240◦ bzw. ϕ = −120◦.
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Abb. 9.58. Das ebene Ethen-Molekül
C2H4 als Beispiel für eine sp2-Hybridi-
sierung

Man sieht daraus, dass die sp2-Hybridisierung
zu drei gerichteten Bindungen führt, die in einer
Ebene liegen.

Ein Beispiel bietet das Ethen-Molekül C2H4
(Abb. 9.58), bei dem die vier C−H-Bindungen und die
C=C-Bindung in einer Ebene liegen.

Zum Schluss wollen wir noch die sp3-Hybridisie-
rung behandeln, die z. B. beim Methanmolekül CH4
vorliegt.

Im Falle der sp3-Hybridisierung müssen wir das
s-Orbital mit allen drei px-, py- und pz-Orbitalen
mischen. Die daraus gebildeten normierten und ortho-
gonalen Wellenfunktionen der entsprechenden Atom-
orbitale sind
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CO2 Molekül

C-Atom 2s2 2p2 also je ein Elektron in 2px und 2pz.

O-Atom 2s2 sp4 also 2px2 2py 2pz

Ohne Hybridisierung würden nur zwei p-Orbitale bei 
C und jedem O binden.

NH3 Molekül Ein Beispiel für die sp3 Hybridisierung 
ist auch NH3.

N-Atom 2p3 mit 2px 2py 2pz

H-Atom 1s 

Durch die WW mit den s-Orbitalen des H-Atoms 
wird bei Hybridisierung der Bindungswinkel von 90° 

37

9.7. Elektronische Zustände mehratomiger Moleküle 341

H H

H

H

C

α

α

α

α=109°

Abb. 9.60. Das Methan-Molekül CH4, bei dem die H-Atome
auf den Ecken eines Tetraeders sitzen und das C-Atom im
Mittelpunkt

Setzt man in (9.105) die Winkelanteile ein, so
ergeben sich für die sp3-Hybridisierung Atom-
orbitale mit Maxima, die in die vier Ecken eines
Tetraeders zeigen (Abb. 9.59).

Ein Beispiel für die sp3-Hybridisierung ist das
Methan-Molekül CH4 (Abb. 9.60).

Außer der Mischung von s- und p-Orbitalen bei
den spn-Hybridisierungen können auch d -Orbitale in
der Hybridisierung vorkommen, falls diese bei den
Atomorbitalen besetzt werden können. Sie führen zu
gerichteten Bindungen mit unterschiedlicher Molekül-
geometrie. So haben z. B. Moleküle der Form AB4
mit acht Valenzelektronen Tetraedergeometrie, solche
mit zehn Valenzelektronen formen eine trigonale Bipy-
ramide, mit zwölf Elektronen eine ebene quadratische
Geometrie. In Tabelle 9.6 sind einige Beispiele aufge-

Tabelle 9.6. Geometrische Anordnung von gerichteten Bin-
dungen einiger Hybridorbitale

Hybridtyp Anzahl Geometrie Beispiel

sp 2 linear C2H2
sp2 3 eben, 120◦ C2H4
sp3 4 Tetraeder CH4
sp2d 4 eben, quadratisch XeF4
sp3d 5 dreiseitige SF4

Doppelpyramide
sp3d2 6 Oktaeder SF6

führt. So führt z. B. die sp2d -Hybridisierung zu vier
gerichteten Bindungen, die alle in einer Ebene liegen
und den Winkel 90◦ miteinander einschließen.

Ein Molekül, dessen Valenzorbitale die vier Hy-
bridorbitale der sp2 Dd-Mischung sind, ist also
von quadratisch-planarer Geometrie.

Man sieht aus diesen Überlegungen, dass man
die geometrische Struktur eines Moleküls aus seinen
Molekülorbitalen bestimmen kann. Die eigentlichen
bindenden Molekülorbitale sind dann Linearkombina-
tionen dieser atomaren Hybridfunktionen des Atoms A
und der Atomorbitale der an der Bindung beteiligten
Atome B.

Das Grundprinzip der Hybridisierung ist die
Minimierung der Gesamtenergie durch Maxi-
mierung der (negativen) Bindungsenergie von
Atomen im Molekül. Dies wird dadurch er-
reicht, dass der Überlapp der Wellenfunktionen
zwischen zwei Atomen optimal wird.

S-Anteil

12)1( −λ+

Abb. 9.61. Wert des Überlappintegrals S zwischen zwei glei-
chen Hybridorbitalen(s +λp) als Funktion des prozentualen
s-Anteils |φ(s)|2

Abbildung 2.35 [aus Demtröder]
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wir die drei Molekülorbitale aus Linearkombinationen
von φ(s), φ(px) und φ(py) bilden. Analog zur obi-
gen Betrachtung erhält man bei Berücksichtigung der
Normierungsbedingung und der Orthogonalität die drei
atomaren Orbitalfunktionen

φ1(sp2) = 1√
3

φ(s)+
√

2
3

φ(px) , (9.103)

φ2(sp2) = 1√
3

φ(s)− 1√
6

φ(px)+ 1√
2

φ(py) ,

φ3(sp2) = 1√
3

φ(s)− 1√
6

φ(px)− 1√
2

φ(py) ,

deren Winkelanteile durch

φ1(ϕ) = 1
2
√

π

(
1√
3

+
√

2 cos ϕ

)
, (9.104)

φ2(ϕ) = 1
2
√

π

(
1√
3

− 1√
2

cos ϕ+
√

3
2

sin ϕ

)

,

φ3(ϕ) = 1
2
√

π

(
1√
3

− 1√
2

cos ϕ−
√

3
2

sin ϕ

)

gegeben sind, wobei ϕ der Winkel gegen die x-Achse
ist (Abb. 9.57). Die drei Funktionen haben ihr Maxi-
mum für φ1 bei ϕ = 0, für φ2 bei ϕ = 120◦ und für φ3
bei ϕ = 240◦ bzw. ϕ = −120◦.
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Abb. 9.58. Das ebene Ethen-Molekül
C2H4 als Beispiel für eine sp2-Hybridi-
sierung

Man sieht daraus, dass die sp2-Hybridisierung
zu drei gerichteten Bindungen führt, die in einer
Ebene liegen.

Ein Beispiel bietet das Ethen-Molekül C2H4
(Abb. 9.58), bei dem die vier C−H-Bindungen und die
C=C-Bindung in einer Ebene liegen.

Zum Schluss wollen wir noch die sp3-Hybridisie-
rung behandeln, die z. B. beim Methanmolekül CH4
vorliegt.

Im Falle der sp3-Hybridisierung müssen wir das
s-Orbital mit allen drei px-, py- und pz-Orbitalen
mischen. Die daraus gebildeten normierten und ortho-
gonalen Wellenfunktionen der entsprechenden Atom-
orbitale sind
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Abb. 9.63. Die besetzten Energieniveaus des CO2-Moleküls
und ihre Molekülorbitale [9.10]

Für lineare Moleküle können die Energieniveaus
wie bei zweiatomigen Molekülen klassifiziert werden
nach der Komponente Λ! des gesamten Elektronen-
Bahndrehimpulses entlang der Kernverbindungsachse.
Da für die vier unteren Niveaus Λ = 0 ist, handelt es
sich um σ -Zustände. Ihre Symmetrie bezüglich der
Spiegelung aller Elektronenkoordinaten am Ladungs-
schwerpunkt ist gerade oder ungerade, sodass wir σu-
und σg-Molekülorbitale erhalten (siehe Abschn. 9.3).

Das energetisch nächst höhere Orbital mit
Λ = 1 ist das bindende 1πu-Orbital, das aus ato-
maren px + py Hybrid-Orbitalen zusammengesetzt
ist. Das 1πg-Orbital ist nichtbindend, weil es prak-
tisch keinen Überlapp der atomaren Wellenfunktionen
zeigt. Alle höheren Orbitale sind im Grundzustand
nicht besetzt. Die Elektronen-Konfiguration des CO2-
Moleküls im elektronischen Grundzustand ist deshalb
(1σg)

2(1σu)
2(2σg)

2(2σu)
2(1πu)

4(1πg)
4.

9.7.4 Walsh-Diagramm

Man kann sich den Bindungswinkel beliebiger AH2-
Moleküle (A steht für irgendein Atom) an Hand
des Walsh-Diagramms (Abb. 9.64) überlegen. In die-
sem Diagramm ist die Abhängigkeit der Energie aller

relevanten Molekülorbitale vom Bindungswinkel dar-
gestellt. Man sieht aus Abb. 9.64, dass die σg- und
σu-Orbitale die lineare Konfiguration bevorzugen, wäh-
rend die Besetzung von π -Orbitalen die gewinkelte
Struktur favorisiert. Addiert man für ein spezielles
AH2-Molekül die Energie aller besetzten Orbitale, so
hat diese Gesamtenergie ein Minimum bei einem be-
stimmten Winkel α. Dies ist dann der Bindungswinkel
im Grundzustand des Moleküls. So sind z. B. im H2O-
Molekül mit acht Valenzelektronen die vier untersten
Orbitale in Abb. 9.64 mit je zwei Elektronen besetzt.
Die Gesamtenergie hat ein Minimum für α = 105◦.

Beim NH•
2-Molekülradikal haben wir drei Orbi-

tale mit je zwei Elektronen und das obere πu-Niveau,
dessen Energie nicht von α abhängt, nur mit ei-
nem Elektron besetzt. Wir erwarten daher beim NH2
einen Bindungswinkel α, der dem des H2O-Moleküls
nahekommt.

Regt man ein Elektron in ein höheres Niveau an,
so kann sich der Bindungswinkel α durchaus ändern,
je nachdem, wie die Energieabhängigkeit E(α) des
angeregten Orbitals aussieht. Entfernt man z. B. aus
dem H2O-Molekül ein Elektron aus dem 1πu-Zustand,
so muss der Bindungswinkel α größer werden. In
der Tat findet man experimentell, dass das H2O•+-
Radikalkation einen größeren Bindungswinkel von
110◦ gegenüber α = 105◦ beim H2O hat.
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Abb. 9.64. Walsh-Molekülorbital-Diagramm für AH2-Mole-
küle
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Man kann analoge Walsh-Diagramme für XY2-Mo-
leküle, wie z. B. CO2 oder NO2 berechnen (Abb. 9.65).
Aus einem solchen Diagramm lässt sich dann ablesen,
dass CO2 im Grundzustand linear ist, während NO2
gewinkelt ist mit α = 134◦, weil für die jeweiligen Kon-
figurationen die Gesamtenergie aller besetzten Orbitale
ein Minimum hat [9.10].

9.7.5 Das NH3-Molekül

Das N-Atom hat drei ungepaarte 2 p-Elektronen (siehe
Abb. 6.14) in den drei px-, py-, pz-Orbitalen. Wir er-
warten daher drei gerichtete Bindungsmöglichkeiten
mit den drei 1s-Orbitalen der drei H-Atome, deren
Richtungen miteinander einen Winkel von etwa 90◦

einschließen (Abb. 9.66). Auch hier wird, wie beim
H2O, durch die Hybridisierung der Winkel vergrößert
auf 107,3◦. Die Struktur des NH3-Moleküls entspricht
einer dreiseitigen Pyramide. Durch die unsymmetri-
sche Ladungsverteilung entsteht ein Dipolmoment pel,
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H
Abb. 9.66. Valenz-
orbitale des NH3-
Moleküls
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Abb. 9.67. Doppelminimum-Potential für die Höhe des N-
Atoms über der Ebene der drei H-Atome im NH3-Molekül
(a antisymmetrische, s symmetrische Schwingungswellen-
funktion)

dessen Betrag 5 ·10−30 C m ist und dessen Richtung
entlang der Pyramidenachse vom N-Atom zur Mitte
des Dreiecks der drei H-Atome liegt.

Die potentielle Energie als Funktion der Höhe h
des N-Atoms über der Ebene der drei H-Atome
(Abb. 9.67) hat ein Maximum für h = 0 und zwei
Minima für h = ±h0, weil sich das N-Atom ober-
halb oder unterhalb der Ebene befinden kann. Die
beiden äquivalenten spiegelbildlichen Konfigurationen
sind ununterscheidbar.

Das N-Atom kann infolge des Tunneleffektes (siehe
Abschn. 4.2.3) durch die Barriere gelangen. Um die
Energieeigenwerte für die Schwingung des N-Atoms
zu bestimmen, muss man beide Möglichkeiten für den
Aufenthalt des N-Atoms oberhalb und unterhalb der
Ebene in Betracht ziehen. Seine Schwingungseigen-
funktion kann daher als symmetrische bzw. antisym-
metrische Linearkombination

ψs = N · (ψ1 +ψ2) , ψa = N · (ψ1 −ψ2)

von harmonischen Oszillatorfunktionen (Abschn. 4.2.5)
mit dem Normierungsfaktor N geschrieben werden, die
zu etwas unterschiedlichen Energieeigenwerten führen
(Inversions-Aufspaltung). Auf einem solchen Inversi-
onsübergang a → s wurde der erste Maser 1954 von
J.P. Gordon, Ch. Townes und H.-J. Zeiger realisiert, der
auf der Frequenz ν = 24 GHz oszilliert.

9.7.6 π-Elektronensysteme

In den vorhergehenden Beispielen haben wir lokali-
sierte Bindungen in Molekülen behandelt, d. h. die



auf 107.3° erhöht. Dadurch ensteht eine dreiseitige 
Pyramide mit einem Dipolmoment von 5 10-30 Cm.

Das Stickstoffatom  kann tunneln, wodurch das 
Schwingungsenergieniveau in zwei aufgespalten 
wird. 
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Man kann analoge Walsh-Diagramme für XY2-Mo-
leküle, wie z. B. CO2 oder NO2 berechnen (Abb. 9.65).
Aus einem solchen Diagramm lässt sich dann ablesen,
dass CO2 im Grundzustand linear ist, während NO2
gewinkelt ist mit α = 134◦, weil für die jeweiligen Kon-
figurationen die Gesamtenergie aller besetzten Orbitale
ein Minimum hat [9.10].

9.7.5 Das NH3-Molekül
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dessen Betrag 5 ·10−30 C m ist und dessen Richtung
entlang der Pyramidenachse vom N-Atom zur Mitte
des Dreiecks der drei H-Atome liegt.

Die potentielle Energie als Funktion der Höhe h
des N-Atoms über der Ebene der drei H-Atome
(Abb. 9.67) hat ein Maximum für h = 0 und zwei
Minima für h = ±h0, weil sich das N-Atom ober-
halb oder unterhalb der Ebene befinden kann. Die
beiden äquivalenten spiegelbildlichen Konfigurationen
sind ununterscheidbar.

Das N-Atom kann infolge des Tunneleffektes (siehe
Abschn. 4.2.3) durch die Barriere gelangen. Um die
Energieeigenwerte für die Schwingung des N-Atoms
zu bestimmen, muss man beide Möglichkeiten für den
Aufenthalt des N-Atoms oberhalb und unterhalb der
Ebene in Betracht ziehen. Seine Schwingungseigen-
funktion kann daher als symmetrische bzw. antisym-
metrische Linearkombination

ψs = N · (ψ1 +ψ2) , ψa = N · (ψ1 −ψ2)

von harmonischen Oszillatorfunktionen (Abschn. 4.2.5)
mit dem Normierungsfaktor N geschrieben werden, die
zu etwas unterschiedlichen Energieeigenwerten führen
(Inversions-Aufspaltung). Auf einem solchen Inversi-
onsübergang a → s wurde der erste Maser 1954 von
J.P. Gordon, Ch. Townes und H.-J. Zeiger realisiert, der
auf der Frequenz ν = 24 GHz oszilliert.

9.7.6 π-Elektronensysteme

In den vorhergehenden Beispielen haben wir lokali-
sierte Bindungen in Molekülen behandelt, d. h. die

Diese Inversionsaufspaltung der Energieniveaus wur-
de erstmals genutzt um eine Art Laser zu bauen. Ma-
ser, 24 GHz.

π Elektronen Systeme  Moleküle mit ausgedehn-
ten Elektronensystemen durch sp2 Hybridisierung. 
Z.B. Benzen oder Butadien haben eine hohe elektro-
nische Polarisierbarkeit durch diese Elektronensyste-
me.
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Wahrscheinlichkeitsverteilung für die Valenzelektro-
nen, die an den Bindungen beteiligt sind, ist auf ein
enges Raumgebiet zwischen den bindenden Atomen
beschränkt.

Es gibt jedoch eine wichtige Klasse von Molekü-
len, die konjugierten und aromatischen Moleküle, bei
denen delokalisierte Elektronen eine wichtige Rolle
spielen. Ein Beispiel dafür ist das Butadien (Abb. 9.68),
bei dem einfache mit Doppelbindungen zwischen den
C-Atomen abwechseln.

Die elektrische Polarisierbarkeit solcher Moleküle
ist in Richtung der C-Kette wesentlich größer als bei
Molekülen mit lokalisierten Bindungen, was schon
darauf hindeutet, dass delokalisierte, leicht bewegli-
che Elektronen vorhanden sind. Es zeigt sich, dass
diese delokalisierten Elektronen aus überlappenden p-
Orbitalen kommen und π -Bindungen bewirken. Wir
wollen dies am Beispiel des Benzol-Moleküls erläutern
(Abb. 9.69).

Aus vielen verschiedenen Experimenten wurde
klar, dass Benzol ein planares Molekül sein muss, wo-
bei die sechs Kohlenstoffatome ein Sechseck bilden,
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Abb. 9.69a–d. Benzol-Molekül. (a) Lokalisierte
σ -Bindungen, (b) π -Elektronensystem aus pz-
Atomorbitalen, (c) und (d) zwei nicht unterscheid-
bare Linearkombinationen von pz-Orbitalen, die
zu delokalisierten Elektronen führen

so dass der Winkel zwischen den Verbindungen der
C-Atome 120◦ ist. Dies deutet, wie in Abschn. 9.7.2
diskutiert wurde, auf eine sp2-Hybridisierung der Elek-
tronen der C-Atome hin. Es gibt daher lokalisierte
C−C- und C−H-Bindungen vom σ -Typ, an denen je-
weils ein Valenzelektron eines C-Atoms beteiligt ist.
Die insgesamt 6 Elektronen der an der Hybridisie-
rung unbeteiligten pz-Orbitale stehen für zusätzliche
Bindungen zur Verfügung (Abb. 9.69b).

Nun gibt es aber zwei ununterscheidbare Möglich-
keiten, wie zwei Elektronen mit antiparallelen Spins
in benachbarten pz-Orbitalen eine Bindung eingehen
können, die in Abb. 9.69c und d dargestellt sind. Wir
müssen daher für die von den sechs π -Elektronen
besetzten Orbitale Linearkombinationen

ψ =
6∑

i=1

ciφi

verwenden, wobei die φi pz-Orbitale der sechs Kohlen-
stoffatome sind.

Der wichtigste Punkt ist nun, dass die Wellen-
funktionen ψ nicht mehr auf ein einzelnes C-Atom
lokalisiert, sondern über den ganzen Ring ausge-
dehnt sind. Diese delokalisierten Elektronen tragen zur
Stabilität der ebenen Anordnung bei, da ihre Aufent-
haltswahrscheinlichkeit symmetrisch zur Ebene verteilt
ist.

Man kann die delokalisierten π -Elektronen, die
sich über eine Strecke L ausbreiten können (im Bei-
spiel des Benzols ist L der Umfang des Sechsecks
des C-Gerüstes), wie Elektronen in einem Potential-

Delokalisierte Elektronen können wie Teilchen in ei-
nem Potentialkasten betrachtet werden. Die Energie-
zustände sind dann durch 

E =
n2h2

2meL2
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Abbildung 2.37 [aus Demtröder]
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Man kann analoge Walsh-Diagramme für XY2-Mo-
leküle, wie z. B. CO2 oder NO2 berechnen (Abb. 9.65).
Aus einem solchen Diagramm lässt sich dann ablesen,
dass CO2 im Grundzustand linear ist, während NO2
gewinkelt ist mit α = 134◦, weil für die jeweiligen Kon-
figurationen die Gesamtenergie aller besetzten Orbitale
ein Minimum hat [9.10].

9.7.5 Das NH3-Molekül

Das N-Atom hat drei ungepaarte 2 p-Elektronen (siehe
Abb. 6.14) in den drei px-, py-, pz-Orbitalen. Wir er-
warten daher drei gerichtete Bindungsmöglichkeiten
mit den drei 1s-Orbitalen der drei H-Atome, deren
Richtungen miteinander einen Winkel von etwa 90◦

einschließen (Abb. 9.66). Auch hier wird, wie beim
H2O, durch die Hybridisierung der Winkel vergrößert
auf 107,3◦. Die Struktur des NH3-Moleküls entspricht
einer dreiseitigen Pyramide. Durch die unsymmetri-
sche Ladungsverteilung entsteht ein Dipolmoment pel,
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Abb. 9.67. Doppelminimum-Potential für die Höhe des N-
Atoms über der Ebene der drei H-Atome im NH3-Molekül
(a antisymmetrische, s symmetrische Schwingungswellen-
funktion)

dessen Betrag 5 ·10−30 C m ist und dessen Richtung
entlang der Pyramidenachse vom N-Atom zur Mitte
des Dreiecks der drei H-Atome liegt.

Die potentielle Energie als Funktion der Höhe h
des N-Atoms über der Ebene der drei H-Atome
(Abb. 9.67) hat ein Maximum für h = 0 und zwei
Minima für h = ±h0, weil sich das N-Atom ober-
halb oder unterhalb der Ebene befinden kann. Die
beiden äquivalenten spiegelbildlichen Konfigurationen
sind ununterscheidbar.

Das N-Atom kann infolge des Tunneleffektes (siehe
Abschn. 4.2.3) durch die Barriere gelangen. Um die
Energieeigenwerte für die Schwingung des N-Atoms
zu bestimmen, muss man beide Möglichkeiten für den
Aufenthalt des N-Atoms oberhalb und unterhalb der
Ebene in Betracht ziehen. Seine Schwingungseigen-
funktion kann daher als symmetrische bzw. antisym-
metrische Linearkombination

ψs = N · (ψ1 +ψ2) , ψa = N · (ψ1 −ψ2)

von harmonischen Oszillatorfunktionen (Abschn. 4.2.5)
mit dem Normierungsfaktor N geschrieben werden, die
zu etwas unterschiedlichen Energieeigenwerten führen
(Inversions-Aufspaltung). Auf einem solchen Inversi-
onsübergang a → s wurde der erste Maser 1954 von
J.P. Gordon, Ch. Townes und H.-J. Zeiger realisiert, der
auf der Frequenz ν = 24 GHz oszilliert.

9.7.6 π-Elektronensysteme

In den vorhergehenden Beispielen haben wir lokali-
sierte Bindungen in Molekülen behandelt, d. h. die

HINWEIS 2.14 
Die Bindung in solchen Molekülen beruht al-
so auf zwei verschiedenen Effekten: 
• Lokalisierte Bindungen zwischen zwei C-A-
tomen und zwischen C- und H-Atomen 
durch σ -Orbitale, die durch sp-Hybridisie-
rung gebildet werden
• Delokalisierte π-Orbitale, die sich über vie-
le C-Atome erstrecken (im Fall des Benzols 
über den gesamten C-Ring). 

Abbildung 2.38  [aus Haken Wolf]
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Von den Rotations-Schwingungsniveaus des CO2 im Bereich um 2349 cm−1 ist indu-
zierte Emission in die Rotations-Schwingungsniveaus der symmetrischen Streckschwin-
gung ν̄1 von CO2 (1390 cm−1) möglich. Alle Übergänge zwischen den in ν̄3 angereg-
ten CO2-Molekülen in die Rotations-Niveaus von ν̄1 unter Beachtung der Auswahlregel
∆J = ±1 sind möglich und stehen für den Laser-Prozeß zur Verfügung. Es gibt deshalb
viele (etwa 100) diskrete Laserfrequenzen in einem Bereich von ca. 1000 cm−1, dem
Abstand zwischen ν̄1 und ν̄3. Dies entspricht einer Infrarot-Strahlung mit einer Wel-
lenlänge von ca. 10,6 µm. – Der CO2-Laser ist besonders in der Material-Bearbeitung
wichtig, weil man mit ihm verhältnismäßig einfach hohe Energiedichten erreichen kann.

10.8 Mikrowellen-Maser

Das Laserprinzip, nämlich die Erzeugung von kohärentem Licht durch induzierte Emis-
sion, wurde zuerst mit Mikrowellen unter Verwendung der Inversionsschwingung des
NH3-Moleküls verwirklicht. Im Jahre 1955 berichteten Gordon, Zeiger und Townes über
den Ammoniak-Maser. Das Wort Maser ist die Abkürzung für Microwave Amplification
by Stimulated Emission of Radiation. Als dann wenig später das Prinzip auch auf sicht-
bares Licht angewandt wurde, entstand das Wort Laser, das heißt Licht-Verstärker durch
induzierte Strahlungsemission, light amplifier by stimulated emission of radiation.

Das NH3-Molekül gehört zu den symmetrischen Kreiseln. Es ist eine Pyramide mit
den drei H-Atomen als Basis und dem N-Atom als Spitze. Eine der Normalschwin-
gungen dieses Moleküls, die Schwingung mit der Frequenz ν2, ist diejenige Schwin-
gung, bei der sich durch gegensinnige Bewegung der N-Spitze gegen die H3-Basis die
Höhe der Pyramide periodisch ändert. Die Frequenz ν2 ist 1,22 · 1013 s−1 entsprechend
950 cm−1. Der Potentialwall für den Weg des N-Atoms von einer Seite zur anderen Seite
der Ebene der H-Atome ist so hoch, daß es in der klassischen Physik einer Anregung von
3hν2 =̂ 0,3 eV bedarf, damit das N-Atom diesen Übergang machen kann. Man nennt
diese Schwingung deshalb Inversionsschwingung, weil sie zu einer Inversion, das heißt
einem Umklappen des Moleküls ähnlich dem Umklappen eines Regenschirmes im Wind
führt. Abbildung 10.16 zeigt die Struktur des NH3-Moleküls, das Doppelpotential und
die Schwingungs-Niveaus.

Abb. 10.16. (a) Struktur des
NH3-Moleküls. Das N-Atom
kann sich oberhalb und unter-
halb der aus den drei H-Atomen
gebildeten Ebene aufhalten. Das
führt zu Tunnelaufspaltung und
der Inversions-Schwingung.
(b) Potentialkurve für ein NH3-
Molekül. Mit r ist der Abstand
des N-Atoms von der H3-Ebene
bezeichnet, nicht masstäblich. V
ist die Potentialbarriere. Die ge-
strichelten horizontalen Linien
sind die Schwingungsniveaus,
die sich für die Schwingung im
Ein zelpotential ergeben. – Die
Inversionsaufspaltung wächst
stark mit wachsender Quanten-
zahl v. Nach G. Herzberg

f.cichos@me.com

Abbildung 2.39 [aus Demtröder]
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Wahrscheinlichkeitsverteilung für die Valenzelektro-
nen, die an den Bindungen beteiligt sind, ist auf ein
enges Raumgebiet zwischen den bindenden Atomen
beschränkt.

Es gibt jedoch eine wichtige Klasse von Molekü-
len, die konjugierten und aromatischen Moleküle, bei
denen delokalisierte Elektronen eine wichtige Rolle
spielen. Ein Beispiel dafür ist das Butadien (Abb. 9.68),
bei dem einfache mit Doppelbindungen zwischen den
C-Atomen abwechseln.

Die elektrische Polarisierbarkeit solcher Moleküle
ist in Richtung der C-Kette wesentlich größer als bei
Molekülen mit lokalisierten Bindungen, was schon
darauf hindeutet, dass delokalisierte, leicht bewegli-
che Elektronen vorhanden sind. Es zeigt sich, dass
diese delokalisierten Elektronen aus überlappenden p-
Orbitalen kommen und π -Bindungen bewirken. Wir
wollen dies am Beispiel des Benzol-Moleküls erläutern
(Abb. 9.69).

Aus vielen verschiedenen Experimenten wurde
klar, dass Benzol ein planares Molekül sein muss, wo-
bei die sechs Kohlenstoffatome ein Sechseck bilden,

x

y

CC

C C

CC

HH

H

H H

H

a) b)

c)

d)

z

σ-Bindungen π-Bindungen

Abb. 9.69a–d. Benzol-Molekül. (a) Lokalisierte
σ -Bindungen, (b) π -Elektronensystem aus pz-
Atomorbitalen, (c) und (d) zwei nicht unterscheid-
bare Linearkombinationen von pz-Orbitalen, die
zu delokalisierten Elektronen führen

so dass der Winkel zwischen den Verbindungen der
C-Atome 120◦ ist. Dies deutet, wie in Abschn. 9.7.2
diskutiert wurde, auf eine sp2-Hybridisierung der Elek-
tronen der C-Atome hin. Es gibt daher lokalisierte
C−C- und C−H-Bindungen vom σ -Typ, an denen je-
weils ein Valenzelektron eines C-Atoms beteiligt ist.
Die insgesamt 6 Elektronen der an der Hybridisie-
rung unbeteiligten pz-Orbitale stehen für zusätzliche
Bindungen zur Verfügung (Abb. 9.69b).

Nun gibt es aber zwei ununterscheidbare Möglich-
keiten, wie zwei Elektronen mit antiparallelen Spins
in benachbarten pz-Orbitalen eine Bindung eingehen
können, die in Abb. 9.69c und d dargestellt sind. Wir
müssen daher für die von den sechs π -Elektronen
besetzten Orbitale Linearkombinationen

ψ =
6∑

i=1

ciφi

verwenden, wobei die φi pz-Orbitale der sechs Kohlen-
stoffatome sind.

Der wichtigste Punkt ist nun, dass die Wellen-
funktionen ψ nicht mehr auf ein einzelnes C-Atom
lokalisiert, sondern über den ganzen Ring ausge-
dehnt sind. Diese delokalisierten Elektronen tragen zur
Stabilität der ebenen Anordnung bei, da ihre Aufent-
haltswahrscheinlichkeit symmetrisch zur Ebene verteilt
ist.

Man kann die delokalisierten π -Elektronen, die
sich über eine Strecke L ausbreiten können (im Bei-
spiel des Benzols ist L der Umfang des Sechsecks
des C-Gerüstes), wie Elektronen in einem Potential-



gegeben. Damit ergibt sich die Energie für benach-
barte Energiezustände zu

ΔE =
h2(2n + 1)

2meL2

Z.B. besteht für Carotin die Kette aus 11 Doppelbin-
dungen mit 22 Elektronen. Der Topf ist demzufolge 
bis n=11 gefüllt und der erste freie Zustand ist n=12. 
Mit einer Übergangswellenlänge von 450 nm ergibt 
sich damit eine Länge des konjugierten Systems 
von L = 17.7 Å, die in der richtigen Größenordnung 
liegt. Carotin spielt bei der Photosynthese eine wich-
tige Rolle um schädliche UV Strahlung zu absorbie-
ren damit die eigentlichen Farbstof-
fe (Chlorophyll) nicht photochemisch 
zerstört werden. 

π Elektronen Systeme spielen für 
viele organische Farbstoffmoleküle 
eine wichtige Rolle und definieren 
die entsprechenden optischen Ei-
genschaften im sichtbaren Bereich.
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Abb. 14.19.

Abb. 14.20.

Abb. 14.19. Absorptionsspek-
tren der in Abb. 14.20 gezeigten
aromatischen Ringmoleküle im
sichtbaren und ultravioletten
Spektralbereich, in Lösung.
Man erkennt die kontinuierliche
Verschiebung der Spektren nach
kleineren Quantenenergien, also
größeren Wellenlängen, mit zu-
nehmender Molekülgröße

Abb. 14.20. Aromatische Mole-
küle, sogenannte Polyacene,
deren Absorptionsspektren in
Abb. 14.19 gezeigt sind, mit
dem Wellenlängenbereich der je-
weils längstwelligen Absorption

Methan oder Ethan mit σ-Bindungen erfolgt in σ∗-Orbitale, es handelt sich also um
(σ∗ ← σ)-Übergänge. Man benötigt dazu relativ viel Energie. Die Absorption liegt ty-
pischerweise im kurzwelligen Ultraviolett bei etwa 120 nm.

Besonders interessant ist schließlich die Absorption durch Elektronen in nicht-
lokalisierten Orbitalen, die aber nicht für den Zusammenhalt des Moleküls maßgeblich
sind.

Hier ist ein bekanntes und wichtiges Beispiel das Benzol, vergleiche hierzu auch
Kap. 5. Beim Benzol läßt sich nicht mehr jedes Elektronenpaar eindeutig einer bestimm-
ten Bindung zwischen zwei Atomen zuordnen. Da im Benzolring jedes C-Atom ein H-
Atom bindet, bleiben 3 Elektronen pro C-Atom für weitere Bindungen übrig. Zwei da-
von bilden als sp2-Hybride mit den jeweils benachbarten C-Atomen lokalisierte soge-
nannte σ-Bindungen. Hybridisierung bedeutet, daß mit der chemischen Bindung eine
Umordnung der Elektronen des Kohlenstoffs von 2s22p2 zu 2s2p3 verbunden ist. Der
dazu nötige Energieaufwand von 4,2 eV wird bei der chemischen Bindung wieder ge-
wonnen. Die dann im Benzol noch übrigen insgesamt 6 Valenzelektronen der 6 C-Atome
könnten 3 lokalisierte Doppelbindungen herstellen. Aus dem empirischen Befund, daß
im Benzol alle sechs Bindungen zwischen den C-Atomen gleichwertig sind, wurde die
Erkenntnis abgeleitet, daß diese Elektronen als 2pz-Elektronen sogenannte π-Bindungen
eingehen, d. h. Bindungen, bei denen die Elektronen mit einem Knoten der Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit in der Molekülebene über das ganze Molekül delokalisiert sind. π-
Bindungen sind weniger stark als die σ-Bindungen und werden schon mit geringerer
Quantenenergie angeregt als σ-Bindungen. Als (π∗ ← π)-Übergänge bezeichnet man
solche Anregungen, bei denen ein π-Elektron durch Licht in ein π∗-Orbital angehoben
wird. Sie sind die tiefsten elektronischen Anregungen aromatischer Moleküle. Solche
Übergänge zeigen eine ausgeprägte Schwingungsstruktur, weil die Anregung zwischen
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Abbildung 2.41 [aus Haken Wolf]
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Abb. 14.21. Fluoreszenzspektren
einiger Polyacene (in Lösung bei
Zimmertemperatur). Die Spek-
tren sind in der ersten Nähe-
rung spiegelbildlich zum jeweils
längstwelligen Teil der Absorp-
tionsspektren in Abb. 14.19

gebundenen Zuständen des Moleküls erfolgt, bei der die Bindung als solche und damit
die Möglichkeit der Schwingung erhalten bleibt.

Die Absorptionsspektren des Benzols (Abb. 14.18) weisen deshalb in verschiedenen
elektronischen Anregungsstufen eine für das Molekül charakteristische Schwingungs-
struktur auf. Diese bleibt auch erhalten, wenn das Molekül nicht in der Gasphase, son-
dern in Lösung oder im Festkörper angeregt wird. Allerdings werden die Spektrallinien
in kondensierter Phase verbreitert. Insbesondere ist auch keine Rotationsstruktur mehr
vorhanden, da die gesamte Rotationsstruktur, sofern die Moleküle noch rotieren kön-
nen, in der Linien- bzw. Bandenbreite verschmiert oder verborgen ist. In Abb. 14.18
ist der langwelligste Absorptionsbereich des Benzols im festen Zustand (Kristall) mit

Abb. 14.22. Absorptionsspek-
tren (langwelliger Teil, tiefster
elektronischer Übergang), von
linearen Diphenyl-Polyenen,
C6H5−(CH=CH)n−C6H5 in
Lösung bei −196 ◦C, mit n = 1
bis 7. Die Absorption gehört zur
Polyen-Kette −(CH=CH)n und
kann in guter erster Näherung
mit dem Modell des frei längs
der Kette beweglichen Elektro-
nengases verstanden werden.
(Nach K. W. Hausser, R. Kühn,
A. Smakula, Z. phys. Chem.
B29, 371 (1935))
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Abbildung 2.42 296 14. Elektronenspektren von Molekülen

Kap. 9 in I. – Für die Energieeigenwerte eines Elektrons (Masse m0) im eindimensio-

Abb. 14.24. Struktur des Caro-
tin-Moleküls. Im linken Teilbild
ist angedeutet, wie die Molekül
struktur mit C- und H-Atomen
sowie CH3-Gruppen vollständig
aussieht. In der Struktur-Skizze
des Moleküls werden diese
Symbole zur Vereinfachung
weggelassen

nalen Potentialtopf der Länge a gilt, wie in I, Abschn. 9.1, Gl. (9.14) gezeigt

En = n2h2

8m0a2 , mit n = 1, 2, 3 . . . . (14.22)

Wenn wir ein solches Potential-Schema mit den 22 Elektronen aus der konjugierten
Kette des β-Carotins mit den 11 Doppelbindungen besetzen und berücksichtigen, daß
in jedes Niveau n nur zwei Elektronen (mit entgegengesetztem Spin) passen, dann sind
die Niveaus n = 1 bis n = 11 im Grundzustand besetzt. Die beobachtete längstwellige
Absorption des Moleküls bei 450 nm würde dann einem Übergang von n = 11 nach
n = 12, das heißt in den tiefsten nicht besetzten Zustand entsprechen. Dies bedeutet
einen Energieunterschied von

∆E = (E12 − E11) =
(

122 − 112
) h2

8m0a2 . (14.23)

Mit der beobachteten Absorption bei ∆E = 450 nm errechnet man daraus als Länge des
Potentialtopfs, also als Länge der konjugierten Kette, a = 17,7 Å. Dies ist die richtige
Größenordnung für die mit anderen Methoden genauer meßbare Moleküllänge. Diese
Übereinstimmung weist darauf hin, daß das Modell des über die ganze Länge deloka-
lisierten Elektrons eine gute Näherung darstellt.

Die Delokalisation oder freie Beweglichkeit der π-Elektronen längs konjugierter
Doppelbindungen ist mit der metallischen Leitfähigkeit in festen Stoffen verwandt. Sie
führt zu großer und stark anisotroper elektrischer Polarisierbarkeit der Moleküle, ferner
auch zu stark anisotropem Diamagnetismus. Die den Diamagnetismus charakterisieren-
den Induktionsströme bei Anlegen eines magnetischen Feldes sind beispielsweise in der
Ebene eines aromatischen Moleküls sehr viel stärker als senkrecht dazu. Dementspre-
chend ist die diamagnetische Suszeptibilität aromatischer Moleküle für ein Magnetfeld
senkrecht zur Ringebene mindestens dreimal so groß wie in der Ringebene, vergleiche
dazu Abschn. 3.7.

Wir können hier nicht auf die vielerlei Spektren und Anregungszustände im ein-
zelnen eingehen, die es bei großen Molekülen gibt. Wichtig und besonders auch für
den Physiker interessant ist noch die Gruppe der als Ladungsübertragungs-, Donator-
Akzeptor- oder Charge-Transfer-Übergänge bezeichneten Anregungen. Dabei wird
durch Lichtanregung ein Elektron ganz oder teilweise (im Sinne der Quantenmechanik)
von einem Teil des Moleküls auf einen anderen übertragen. Dadurch ändert sich die
gesamte Ladungsverteilung im Molekül, sein Dipolmoment und damit im allgemei-
nen auch seine Struktur und seine Ankopplung an die Umgebung. Die Spektren sind
wenigstens in kondensierter Phase häufig sehr breit und unstrukturiert wegen dieser
Kopplung. Aus dem Bereich der anorganischen Moleküle sei als Beispiel das bekannte
tief violette MnO−

4 -Ion (die Permanganat-Gruppe) mit Absorption zwischen 430 nm
und 700 nm genannt. Hier erfolgt der Übergang eines Elektrons zwischen den Ligan-
den, das heißt den das Mn-Ion umgebenden O-Atomen und den inneren d-Orbitalen des
Zentralatoms. Beispiele aus dem Bereich der organischen Chemie sind die Komplexe
zwischen Aromaten wie Anthracen und dem als Elektronen-Akzeptor dienenden Mole-
kül Tetracyano-Benzol. Dies ist ein Benzol-Molekül, bei dem vier der sechs H-Atome
durch CN-Gruppen ersetzt sind.
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2.7 Termsymbole der Molekülzustände

Zweiatomige Moleküle Wir beschreiben im folgen-
den die grundlegende Symbolik für die Zustände ei-
nes Moleküls. Prinzipiell basiert diese wiederum auf 
der Notation die wir auch für Atome verwendet ha-
ben:

2S+1LJ

Hinzu kommen zusätzliche Informationen, die aus 
den Orbitalen der beteiligten einzelnen Atome beste-
hen. Insgesamt sollte man sich dabei an folgende 
Regeln erinnern

• Aus Linearkombinationen von Atomorbitalen bil-
den wir Molekülorbitale. 

• Die verfügbaren Elektronen werden in die Molekül-
orbitale so eingebaut, dass diese ihrer energeti-
schen Reihenfolge nach aufgefüllt werden, und 

daß jedes Orbital höchstens zwei Elektronen ent-
hält Pauli-Verbot). 

• Bei der Besetzung energetisch entarteter Orbitale 
wird zunächst jedes Molekülorbital einfach be-
setzt, bevor eine Zweifachbesetzung erfolgt. Dabei 
ist eine Anordnung mit parallelen Spins bevorzugt 
Hundsche Regel). 

Für große Abstände müssen die  Energieniveaus der 
Einzelatome herauskommen. Für kleine Abstände 
ist das Limit das Energieniveau mit für den vereinten 
Kern aus den Einzelkernen.

 
1) Zu Beginn gibt es die 4 Quantenzahlen der Einzel-
atome n, l, ml, ms

2) Die Zentralsymmetrie wird aufgehoben, wodurch l 
keine gute Quantenzahl mehr ist. 

3) Bahndrehimpuls l präzidiert um die Kernbverbin-
dungslinie durch die entsprechenden elektrischen 
Felder. Seine z-Komponente ist lz = mlħ

In der Molekülphysik wird jetzt 

λ = |ml | = l, l − 1,…0

eingeführt. Alle Zustände außer dem σ Zustand sind 
zweifach entartet. In den σ Zustand passen also 2 
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Abbildung 2.43 []258 13. Elektronen-Zustände

Abb. 13.1. Potentialkurven und
Elektronendichteverteilungen für
Grund- und Anregungszustände
von H2 und H+

2 . Berechnet mit
der Molekülorbital-Näherung
nach Hund und Mulliken. Als
Abstandseinheit ist der Bohrsche
Radius aH = 0,529 · 10−8 cm
verwendet. Nach Hellwege

– Die Zentralsymmetrie des Coulombpotentials wird aufgehoben. Es wirkt auf die Elek-
tronen zusätzlich ein elektrisches Feld in Achsen (z)-Richtung.

– Die Elektronen gehören gleichzeitig zu beiden Atomen.
– Die ursprünglich miteinander entarteten Terme spalten auf.

Dies hat die folgenden Konsequenzen. Zunächst einmal zu den Quantenzahlen,
die die Zustände charakterisieren: Während bei unendlichem Abstand der Atome die
Atomelektronen durch Eigenfunktionen mit den 4 Quantenzahlen n (Hauptquantenzahl),
l (Drehimpuls), ml (magnetische Quantenzahl) und ms (Spinquantenzahl) charakteri-
siert werden können, ist nun wegen der Abweichung von der Zentralsymmetrie des
Coulombfeldes die Drehimpulsquantenzahl l keine gute Quantenzahl mehr, hingegen
jedoch noch die magnetische Quantenzahl ml , bezogen auf die Kernverbindungslinie
als Vorzugsrichtung. Der Bahndrehimpuls l der Elektronen präzediert um die Kernver-
bindungslinie z mit einer gequantelten z-Komponente. Für diese gilt

lz = mlh , mit ml = l , l − 1, . . . − l . (13.3)

Die Energie dieser Zustände ist im axialsymmetrischen elektrischen Feld der Kerne im
Gegensatz zum Verhalten im Magnetfeld gleich groß für die Orientierungen von lz in
Feldrichtung und gegen die Feldrichtung, weil die Wirkung eines elektrischen Feldes
auf ein präzedierendes Elektron unabhängig von dessen Umlaufsinn ist. Diese Entartung
kann allerdings durch eine Störung wie die Rotation des Moleküls aufgehoben werden.
Sonst gilt also für die Energie, daß sie nur geraden Potenzen von m proportional sein
kann, das heißt es geht nur der Betrag von ml ein.

Deshalb führt man in der Molekülphysik als weitere Quantenbedingung die Größe λ
ein:

λ = |ml| = l, l − 1, . . . 0 . (13.4)
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Obwohl die Bahndrehimpuls-Quantenzahl l keine gute Quantenzahl mehr ist, hat sie
dennoch ihre Bedeutung. Einmal nämlich bei den inneren, ohnehin abgeschirmten Scha-
len wird sie noch annähernd gültig sein, aber auch in dem Falle, wo es zu einer stärkeren
Wechselwirkung kommt, wird sie uns noch Auskunft darüber geben können, woher das
spezielle Atomorbital, das in das Molekülorbital eingeht, herrührt. Deshalb behält man
in der Molekülphysik diese Bahndrehimpuls-Quantenzahl l bei. Wir besprechen nun die
Bezeichnungen der Elektronenzustände mit Quantenzahlen näher.

Bahnwellenfunktionen von Elektronenzuständen mit λ = 0, 1, 2, . . . nennt man
σ,π, δ . . . Orbitale in Analogie zur Bezeichnung s, p, d, f , die für Elektronen in Ato-
men mit l = 0, 1, 2, 3 gilt. Molekülorbitale mit λ ̸= 0 sind zweifach entartet entspre-
chend den Quantenzahlen ±m. Die Entartung kann durch eine weitere Störung wie die
Rotation des gesamten Moleküls aufgehoben werden. Wie bei den Atomelektronen gel-
ten die Beziehungen l ≤ n − 1 und λ ≤ l. Die verschiedenen Drehimpulszustände
bezeichnet man also nach folgendem Schema:

ml : 0 ± 1 ± 2 ± 3
λ : 0 1 2 3

Symbol : σ π δ ϕ .

Mit Ausnahme der σ-Zustände sind alle Drehimpulszustände zweifach entartet, außer-
dem gibt es für jeden dieser Zustände noch zwei Einstellungsmöglichkeiten des Spins
relativ zur Vorzugsachse, ms = ±1

2 . σ-Zustände können also 2 Elektronen aufnehmen,
die übrigen Zustände je 4 Elektronen.

Zur weiteren Kennzeichnung von Orbitalen mit gleichem λ benutzt man die Quan-
tenzahlen, die in den völlig getrennten Atomen gelten. Sie stellt man dem Symbol für
λ nach, und man bezeichnet den Herkunftsterm mit einem Index, also zum Beispiel
σ1sA, σ2pB , um damit auszudrücken, daß es sich um Elektronen mit der Quantenzahl
λ = 0 handelt, die ursprünglich, d. h. vor der Molekülbildung, zu den Atomen A und B
als 1s- bzw. 2p-Elektronen gehört haben. Wir kennzeichnen also die molekularen Elek-
tronenzustände durch die Symbolik λnl.

Man kann die Orbitale mit gleichem λ auch dadurch unterscheiden, daß man die
ursprünglichen Quantenzahlen n und l, aus dem der Elektronenzustand des Moleküls
hervorgeht, dem Molekülorbitalsymbol mit kleinen griechischen Buchstaben voranstellt,
also z. B. 1sσ, 2sσ, 2pσ, 2pπ. Diese Bezeichnungsweise ist besonders dann üblich,
wenn man vom Vereinigten-Kerne-Atom (AB) ausgeht. n und l sind dann die Quan-
tenzahlen von (AB). Zum Beispiel ist ein 3dπ-Elektron eines Moleküls ein Elektron
mit den Quantenzahlen n = 3, l = 2,λ = 1. Nähert man sich dem realen Molekül von
den beiden Grenzfällen, unendlicher Kernabstand bzw. Kernabstand = 0, so sind die
Quantenzahlen n, l, die zu einer bestimmten Elektronenfunktion des Moleküls führen,
für das Vereinigte-Kerne-Atom in vielen Fällen verschieden von denen der ursprüng-
lich weit getrennten Atome. Die Quantenzahl λ ist dagegen im gesamten Bereich von
sehr kleinen bis zu sehr großen Kernabständen eine „gute“ Quantenzahl. Während
der Drehimpuls um die als Vorzugsrichtung dienende Kernverbindungslinie präzediert,
bleibt seine Projektion auf diese Richtung erhalten.

Schließlich kennzeichnet man noch die Symmetrie. Als „gerade“, Index g, oder „un-
gerade“, Index u, bezeichnet man Orbitalwellenfunktionen, je nachdem ob sie symme-
trisch oder antisymmetrisch relativ zu einem Symmetriezentrum des Moleküls, also zu
einer Inversion sind. σg ist also eine gerade, σu eine ungerade Funktion mit λ = 0. Das
ist besonders bei homonuklearen Molekülen wichtig.
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Elektronen, in alle anderen 4 entsprechend der zwei 
Spin Einstellmöglichkeiten.

Daraus ergibt sich die Bezeichnung der Molekülorbi-
tale wie z.B.

σ1sA, σ 2pB

die zur Unterscheidung bei gleichem λ noch die A-
tomorbitale der getrennten Atome enthält. 

Eine andere Möglichkeit ist aber auch das Voranstel-
len des vereinigten Kern Orbitals

1sσ,2sσ,2pσ,2pπ

Dabei besteht der vereinigte Kern jetzt aus den Kern-
bestandteilen beider Atome. Wenn man aus zwei 1s 
Orbitalen der getrennten Atome durch Linearkombi-
nation Molekülorbitale bildet erhält man

σg1s =
1

2
(σ1sA + σ1sB)

σu1s =
1

2
(σ1sA − σ1sB)

Die Indizes u, g kennzeichen die gerade bzw. ungera-
de Parität des gebildeten Orbitals.

Beispiel H2 ist stabil da beide Atome im bindenden 
Zustand sind. He2 im Gegensatz dazu würde zwei 
Elektronen im antibindenden Zustand haben. Aus 
diesem Grund ist He2 nicht stabil, bzw. nur wenn ein 
Elektron aus dem antibindenden Zustand in den bin-
denden 2s Zustand angeregt wird. Damit ist das an-
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Abbildung 2.44 Orbitale des H2 [Haken 
Wolf]
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Wenn man etwa aus zwei 1s-Orbitalen der getrennten Atome A und B durch Linear-
kombination Molekülorbitale bildet, so gibt es die symmetrische und die antimetrische
Kombination, also

σg1s = 1√
2
(σ1sA + σ1sB)

σu1s = 1√
2
(σ1sA − σ1sB) . (13.5)

Die Funktion σu entspricht einem antibindenden Zustand, wie in Abschn. 4.4 und 6.7 ge-
zeigt. Solche nichtbindende Zustände bezeichnet man auch mit einem Stern, also σ∗

u . In
(13.5) ist der Faktor 1/

√
2 ein Normierungsfaktor, wie bereits in Kap. 4 eingeführt, wo-

bei wir das Überlappungsintegral S vernachlässigen. Für das Wasserstoff-Molekül sind
diese beiden Elektronen-Konfigurationen in Abb. 13.2 dargestellt. Jedes dieser Mole-
külorbitale kann mit maximal zwei Elektronen besetzt werden, die sich in ihrer ma-
gnetischen Spinquantenzahl ms = ±1/2 unterscheiden. Die beiden Elektronen des H2-
Moleküls können beide im bindenden Orbital σ untergebracht werden. Damit hat das
Molekül H2 einen stabilen Grundzustand mit der Konfigurationsbezeichnung 1sσ2. (σ2

bedeutet, daß es sich um 2σ-Elektronen handelt.) Anders ist es beim Molekül He2,
wie in Abb. 13.3 gezeigt. Von den 4 Elektronen müssen zwei im antibindenden Orbital
σ∗ sitzen, die Elektronenkonfiguration lautet also 1sσ21sσ∗2. Weil die nichtbindende
Wirkung der beiden σ∗-Elektronen die bindende der beiden σ-Elektronen überwiegt,
ist der Grundzustand insgesamt nicht stabil. Wenn dagegen eines der Elektronen aus
dem antibindenden Zustand 1σ∗ in einen bindenden Zustand 2σ angeregt wird, dann
überwiegt insgesamt wieder der bindende Beitrag. Das im Grundzustand nicht stabile
Molekül He2 hat deshalb einen bindenden Anregungszustand. Ein solches Molekül be-
zeichnet man als Excimer (für excited dimer). Die Elektronenkonfiguration lautet dann
1sσ21sσ∗2sσ .

Wenn man zweiatomige Moleküle mit mehr Elektronen betrachtet, so muß man
die möglichen Orbitale unter Beachtung des Pauli-Prinzips der energetischen Reihen-

Abb. 13.2 Abb. 13.3

Abb. 13.2. Molekülorbital-Ener-
gieschema für das H2-Molekül.
Aus der Linearkombination der
beiden S-Elektronen 1sA und
1sB erhält man ein bindendes
Orbital σ und ein antibindendes
Orbital σ∗

Abb. 13.3. Oben: Im H2-
Molekül können die beiden
Elektronen das unterste, bin-
dende Orbital besetzen. Unten:
Im He2-Molekül sind zwei
Elektronen bindend, zwei
nichtbindend. Der Zustand ist
insgesamt antibindend, das
stabile Molekül He2 existiert im
Grundzustand nicht. Siehe dazu
auch Abschn. 15.4
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Wenn man etwa aus zwei 1s-Orbitalen der getrennten Atome A und B durch Linear-
kombination Molekülorbitale bildet, so gibt es die symmetrische und die antimetrische
Kombination, also

σg1s = 1√
2
(σ1sA + σ1sB)

σu1s = 1√
2
(σ1sA − σ1sB) . (13.5)

Die Funktion σu entspricht einem antibindenden Zustand, wie in Abschn. 4.4 und 6.7 ge-
zeigt. Solche nichtbindende Zustände bezeichnet man auch mit einem Stern, also σ∗

u . In
(13.5) ist der Faktor 1/

√
2 ein Normierungsfaktor, wie bereits in Kap. 4 eingeführt, wo-

bei wir das Überlappungsintegral S vernachlässigen. Für das Wasserstoff-Molekül sind
diese beiden Elektronen-Konfigurationen in Abb. 13.2 dargestellt. Jedes dieser Mole-
külorbitale kann mit maximal zwei Elektronen besetzt werden, die sich in ihrer ma-
gnetischen Spinquantenzahl ms = ±1/2 unterscheiden. Die beiden Elektronen des H2-
Moleküls können beide im bindenden Orbital σ untergebracht werden. Damit hat das
Molekül H2 einen stabilen Grundzustand mit der Konfigurationsbezeichnung 1sσ2. (σ2

bedeutet, daß es sich um 2σ-Elektronen handelt.) Anders ist es beim Molekül He2,
wie in Abb. 13.3 gezeigt. Von den 4 Elektronen müssen zwei im antibindenden Orbital
σ∗ sitzen, die Elektronenkonfiguration lautet also 1sσ21sσ∗2. Weil die nichtbindende
Wirkung der beiden σ∗-Elektronen die bindende der beiden σ-Elektronen überwiegt,
ist der Grundzustand insgesamt nicht stabil. Wenn dagegen eines der Elektronen aus
dem antibindenden Zustand 1σ∗ in einen bindenden Zustand 2σ angeregt wird, dann
überwiegt insgesamt wieder der bindende Beitrag. Das im Grundzustand nicht stabile
Molekül He2 hat deshalb einen bindenden Anregungszustand. Ein solches Molekül be-
zeichnet man als Excimer (für excited dimer). Die Elektronenkonfiguration lautet dann
1sσ21sσ∗2sσ .

Wenn man zweiatomige Moleküle mit mehr Elektronen betrachtet, so muß man
die möglichen Orbitale unter Beachtung des Pauli-Prinzips der energetischen Reihen-

Abb. 13.2 Abb. 13.3

Abb. 13.2. Molekülorbital-Ener-
gieschema für das H2-Molekül.
Aus der Linearkombination der
beiden S-Elektronen 1sA und
1sB erhält man ein bindendes
Orbital σ und ein antibindendes
Orbital σ∗

Abb. 13.3. Oben: Im H2-
Molekül können die beiden
Elektronen das unterste, bin-
dende Orbital besetzen. Unten:
Im He2-Molekül sind zwei
Elektronen bindend, zwei
nichtbindend. Der Zustand ist
insgesamt antibindend, das
stabile Molekül He2 existiert im
Grundzustand nicht. Siehe dazu
auch Abschn. 15.4
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folge nach mit Elektronen besetzen. Je zwei Elektronen in einem Molekül müssen sich
nach dem Pauli-Prinzip in mindestens einer der vier Quantenzahlen (n, l,λ und ms)
unterscheiden. Alle Elektronen mit gleichem n, l und λ werden zu einer Elektronen-
schale zusammengefaßt. Abgeschlossene Elektronenschalen besitzen keinen Spin- oder
Bahndrehimpuls. Tabelle 13.1 gibt eine Übersicht über die möglichen Elektronenzu-
stände und -schalen für n = 1 und 2.

Tabelle 13.1. Mögliche Elektronenzustände in
Molekülen. Aus den Atomorbitalen (AO) wer-
den Molekülorbitale (MO). Deren räumliche
Erstreckung ist schematisch angegeben, außerdem
die Multiplizität von Bahn und Spin

Abbildung 13.4 zeigt als weiteres Beispiel die niedersten möglichen Elektronenkon-
figurationen für das Stickstoff-Molekül, N2, im MO-(Molekülorbital)-Diagramm. Die
möglichen Elektronenzustände werden sukzessive mit den 14 Elektronen besetzt, die zur
Verfügung stehen. Man beachte hierbei jedoch, daß die Reihenfolge der vier obersten
Orbitale in Abb. 13.4 nicht mit derjenigen in Tabelle 13.1 übereinstimmt. Während in
Tabelle 13.1 die Term-Reihenfolge nach dem Modell der getrennten Atome eingetra-
gen ist, ist bei dem N2-Molekül eine etwas andere Reihenfolge der Molekülorbitale aus
den 2p-Atomorbitalen realisiert. Diese ist durch bisher nicht berücksichtigte Einflüsse
der übrigen (inneren) Elektronen bedingt. Mehr dazu noch im Korrelationsdiagramm,
Abb. 13.5.

Je zwei Elektronen in Abb. 13.4 besetzen die Orbitale 1sσ und 1sσ∗, 2sσ und 2sσ∗.
Von den übrig bleibenden sechs Elektronen besetzen vier das Orbital 2pπ, die beiden
letzten das Orbital 2pσ . Die sechs obersten Elektronen im Energiediagramm sind für
die Bindung verantwortlich. Sie besetzen 3 bindende Molekülorbitale. Dem entspricht
in der Chemie das Symbol der Dreifachbindung N≡N.

Wenn wir vom N2-Molekül zum O2-Molekül weitergehen (ebenfalls in Abb. 13.4
dargestellt), sind zwei weitere Elektronen unterzubringen. Für sie steht das Orbital 2pπ∗
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geregte He2 ein Exzimer mit der Elektronenkonfigura-
tion 1sσ21sσ*2sσ. Der kleine * kennzeichnet den anti-
bindenden Zustand.

Bei mehreren Elektronen kann man die möglichen 
Molekülorbitale mit Hilfe des Pauliprinzips konstruie-
ren. Beispiele sind in Abb. 2.46 zu finden.

Elektronische Grundzustände zweiatomiger Mo-
leküle Um wiederum die Molekülzustände insge-
samt zu beschreiben sind wieder die Gesamtdrehim-
pulse der beteiligten Elektronen von Bedeutung.

Bahndrehimpuls Es zählen wie bei Atomen nur die 
ungepaarten Elektronen. Jedes der Elektronen hat 
dann eine Projektion des Drehimpulses auf die Kern-
verbindungsachse.

±λi, λ = ml

aus denen sich dann ein Gesamtdrehimpuls zusam-
mensetzt

Lz = ± Λħ, Λ = |∑ λi |

Λ = 0,1,2,… werden durch die Symbole Σ, Π, Δ, … 
bezeichnet. Der niedrigste Term ist einfach entartet 
alle anderen Terme zweifach. Auch hier sind wieder-
um Zustände unterschiedlicher Parität möglich 
Σg, Σu, Πg, Πu. Diese werden durch den Index rechts 
unten charakterisiert. Gleichzeitig gibt es noch Die 
Symmetrie der Wellenfunktion bei Spiegelung an ei-
ner Ebene mit der Kernverbindungsachse als Super-
skript

Spin Die Elektronenspins mit ms werden mit dem 
Magnetfed entlang der Kernverbindungsachse 
wechselwirken. Der Gesamtspin S präzidiert dann 
um die Verbindungsachse und hat entlang ihr eine 
Komponente Σħ für Λ > 0

SZ = ħΣ mit Σ = S, S − 1,…, − S

Je nach Elektronenzahl ist Σ  ganz oder halbzahlig. 
Die Quantenzahl S bestimmt die Multiplizität S(S+1). 
Durch die Spin-Bahn Kopplung kommt es auch hier 
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Abbildung 2.46 
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Abb. 13.4. Linkes Teilbild: Mo-
lekülorbitale von N2, ihre Her-
kunft aus Atomorbitalen, und
ihre Besetzung mit Elektronen
im Grundzustand, nach dem
Molekülorbital-Schema. Die
energetische Reihenfolge der
aus den Atomorbitalen 2p ent-
stehenden Molekülorbitale ergibt
sich aus dem Experiment und
ins Detail gehenden Rechnun-
gen über die Wechselwirkung
zwischen den Elektronen. Die
hier eingezeichnete Reihenfolge
ist bei den Molekülen H2 bis
N2 realisiert. In einer einfachen
ersten Näherung würde man
erwarten, daß die Aufspaltungen
2pσ/2pσ∗ und 2pπ/2pπ∗ je
symmetrisch zur Ausgangslage,
das heißt zu den Atomorbitalen,
sind, wie in Tabelle 13.1. Rech-
tes Teilbild: Das selbe für das
Molekül O2. Diese Reihenfolge
gilt auch für F2

Abb. 13.5. Zuordnung der Mo-
lekülorbitale in einem zweiato-
migen homonuklearen System.
Links die Termbezeichnung im
Vereinigten-Kerne-Atom, rechts
für die getrennten Atome in
der Mitte für das Molekül. Die
Verbindung zwischen rechts
und links erfolgt in Wirklichkeit
nicht auf Geraden, wie hier
vereinfachend angenommen. Sie
muß berechnet werden. Die La-
ge einiger Moleküle im Dia-
gramm ist angedeutet. Nach
Herzberg
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Abbildung 2.47 [aus Haken Wolf]
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elektrischen Feldes haben demnach die Kopplungsverhältnisse der Bahndrehimpulse in
der Elektronenhülle eines Moleküls eine gewisse Ähnlichkeit mit dem Paschen-Back-
Effekt bei Atomen in einem starken Magnetfeld. Man erhält so im allgemeinen für eine
gegebene Elektronenkonfiguration mehrere verschiedene Gesamtzustände. Man bezeich-
net die Zustände mit den Werten

Λ = 0, 1, 2, . . . (13.7)

mit den Symbolen Σ,Π,∆, . . . in Anlehnung an die Bezeichnungen σ,π, δ . . . bei Ein-
zelelektronenzuständen.

Ein Σ-Term mit Λ = 0 ist einfach, die anderen Terme sind jedoch zweifach entartet,
weil zu einem Wert von Λ zwei entgegengesetzte Umlauf-Richtungen der Elektronen
nach (13.6) gehören. Auch hier sind Zustände verschiedener Parität, gerade und unge-
rade Zustände Σg,Σu,Πg,Πu möglich.

Schließlich sind noch die Spins der Elektronen, das heißt, die vierte Quantenzahl ms,
zu berücksichtigen. Die Spins werden durch das elektrische Feld in Richtung der Kern-
verbindungslinie nur wenig beeinflußt. Sie koppeln vielmehr vektoriell zu einem Ge-
samtspin S mit der Quantenzahl S = Σmsi . Von diesem ist nur die Projektion Σ auf die
Vorzugsrichtung von Bedeutung. Die Elektronenbewegung erzeugt nämlich für Λ > 0
ein Magnetfeld in Achsenrichtung, um das der Vektor S mit der gequantelten Kompo-
nente Σh präzediert, so daß seine Komponente in dieser Richtung alle um ganze Zahlen
sich unterscheidende Werte zwischen +S und −S annehmen kann. Es gilt also

Sz = hΣ mit Σ = S, S − 1 . . . − S (13.8)

(siehe dazu Abb. 13.6).
Je nach der Elektronenzahl ist Σ ganz- oder halbzahlig.
Σ darf nicht mit der Termbezeichnung Σ (siehe oben) und nicht mit einem Sum-

menzeichen verwechselt werden.
Die zugehörige Quantenzahl S bestimmt die Multiplizität (2S + 1), die zu jedem

durch Λ bestimmten Zustand gehört. Bei zwei Elektronen kann S die Werte S = 1 und
S = 0 annehmen, d. h. es gibt die Multiplizitäten 3 und 1, also Triplett- und Singulett-
Zustände.

Infolge der magnetischen Spin-Bahn-Kopplung zwischen L und S spaltet also je-
der zu einem bestimmten Wert von Λ gehörende Term in ein Multiplett von 2S + 1
Termen auf. Diese unterscheiden sich durch die Quantenzahl des resultierenden elek-
tronischen Drehimpulses Ω ≤ |Λ + Σ| der Elektronenhülle in Richtung der Kernver-
bindung, Abb. 13.7. Wegen der starken Kopplung der Bahn- und Spin-Drehimpulse an
die Achse ist die axiale Komponente Ω des gesamten elektronischen Drehimpulses im
allgemeinen wichtiger als dieser selbst. Λ und Σ können jedoch relativ zur Kernverbin-
dungslinie gleich- oder entgegengesetzt gerichtet sein. So ergibt sich etwa bei Λ = 1,
Σ = 1 für Ω der Wert 2 oder 0. Die Größe der Aufspaltung läßt sich als Spin-Bahn-
Wechselwirkungsenergie WL S = ALS berechnen. Dies soll hier nicht ausgeführt wer-
den. Diese Art der Kopplung der Einzeldrehimpulse ist nicht die einzig mögliche. Sie
entspricht derjenigen, die wir bei Atomen als Russell-Saunders Kopplung kennengelernt
haben. Je nach der Stärke der Wechselwirkungen zwischen den verschiedenen Spin- und
Bahndrehimpulsen sind auch andere Kopplungsfälle möglich.

Man beachte, daß Ω nicht etwa wie bei Atomen J = L+S den totalen Gesamtdreh-
impuls des Moleküls mißt, sondern nur den von den Elektronen herrührenden Teil.
Für den Gesamt-Drehimpuls liefert die Rotation des Moleküls, also der Hantel-

Abb. 13.6. Zur Definition der
Molekül-Drehimpuls-Quanten-
zahlen. Oben: Bahndrehimpuls
Λh als Komponente von L auf
die Kernverbindungs-Linie des
Moleküls AB. Unten: Spin Σh
als Komponente von S im von
Λh erzeugten Magnetfeld
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wieder zu einem Gesamtdrehimpuls Ω der Elektro-
nen 

Ω ≤ |Λ + Σ |

Zusätzlich gibt es noch einen Drehimpuls der Kerne 
N. Die Quantenzahl

2S+1ΛΩ

Beispiel für einen Zustand mit den entsprechenden 
Termsymbolen ist z.B. (2pπ)(3sσ)(3dπ) 4Δ3/2 mit drei 
Valenzelektronen. Zur Beschreibung des Gesamtzu-
standes werden dann dem Gesamtterm die Einzel-
terme vorangestellt.
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Drehimpuls N, noch einen zusätzlichen und entscheidenden Beitrag. Hierauf kommen
wir später noch einmal zurück. Vergleiche dazu Abb. 13.8.

Abb. 13.7. Bahndrehimpuls und
Gesamtspin ergeben die Quan-
tenzahl Ω als Summe von Λ
und Σ, das heißt als Summe
der Quantenzahlen und damit
die Projektion auf die Kernver-
bindungslinie. Der zu Ω gehö-
rende elektronische Drehimpuls-
vektor J ist im unteren Teil-
bild gezeigt. Er müßte zur Un-
terscheidung von J in Abb. 13.8
eigentlich als J′ bezeichnet wer-
den

Die Quantenzahlen einer Molekül-Wellenfunktion werden analog wie bei den Ato-
men in der Anordnung 2S+1ΛΩ geschrieben, das heißt, man schreibt die Multiplizität
oben links und die Quantenzahl des resultierenden Drehimpulses um die Kernverbin-
dungslinie Ω unten rechts an das Λ-Termsymbol. Ω wird häufig auch weggelassen.
Hinzu kommen noch – siehe oben – die Symmetrie-Symbole u und g. Bei homonuklea-
ren Molekülen sind die Eigenfunktionen gerade oder ungerade, je nachdem ob sie eine
gerade oder ungerade Anzahl von ungeraden Orbitalen der Elektronen aufweisen. Hierzu
ein Beispiel: Ein Zustand sei durch die Konfigurationssymbole (2pπ)(3sσ)(3dπ)4∆3/2
bezeichnet. Dies bedeutet: Es gibt 3 Valenzelektronen mit

n = 2 , l = 1 , λ = 1
n = 3 , l = 0 , λ = 0
n = 3 , l = 2 , λ = 1 .

Für den Bahndrehimpuls gilt

Λ = 1 + 1 = 2 , daher ∆ .

Für den resultierenden Spin gilt

S = 1
2

+ 1
2

+ 1
2

= 3
2

also 2S + 1 = 4 .

Spin und Bahndrehimpuls sind antiparallel, also

Ω = 2 − 3
2

= 1
2

.

Wegen der Multiplizität 4 sind auch die Konfigurationen

4∆7/2 , 4∆5/2 , 4∆3/2

möglich.
Weiter wird noch in der Termsymbolik berücksichtigt, ob eine Molekülfunktion sym-

metrisch oder antisymmetrisch gegenüber einer Spiegelung an einer Ebene durch die
Kernverbindungslinie ist. Σ+ und Σ− bedeutet in diesem Sinne symmetrisch oder an-
tisymmetrisch. Die Symbole g und u schließlich bezeichnen die Parität, das heißt, die

Abb. 13.8. Zur Kopplung
von Drehimpulsen in Mole-
külen. Bahndrehimpulse und
Spins ergeben den Elektronen-
Drehimpuls mit der Kom-
ponente Ω in der Kernver-
bindungslinie. Mit N ist der
Hantel-Drehimpuls der Molekül-
Rotation bezeichnet. N und Ω
ergeben den Gesamt-Drehimpuls
J als Vektorsumme. Dies ist
der Kopplungsfall A nach Hund
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Neben dem Gesamtdrehimpuls der Elektronen gibt 
es auch noch den Drehimpuls der Kerne in Molekü-
len. Dieser ist für Atome nicht vorhanden.
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Abbildung 2.49 [aus Haken Wolf]
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Drehimpuls N, noch einen zusätzlichen und entscheidenden Beitrag. Hierauf kommen
wir später noch einmal zurück. Vergleiche dazu Abb. 13.8.

Abb. 13.7. Bahndrehimpuls und
Gesamtspin ergeben die Quan-
tenzahl Ω als Summe von Λ
und Σ, das heißt als Summe
der Quantenzahlen und damit
die Projektion auf die Kernver-
bindungslinie. Der zu Ω gehö-
rende elektronische Drehimpuls-
vektor J ist im unteren Teil-
bild gezeigt. Er müßte zur Un-
terscheidung von J in Abb. 13.8
eigentlich als J′ bezeichnet wer-
den

Die Quantenzahlen einer Molekül-Wellenfunktion werden analog wie bei den Ato-
men in der Anordnung 2S+1ΛΩ geschrieben, das heißt, man schreibt die Multiplizität
oben links und die Quantenzahl des resultierenden Drehimpulses um die Kernverbin-
dungslinie Ω unten rechts an das Λ-Termsymbol. Ω wird häufig auch weggelassen.
Hinzu kommen noch – siehe oben – die Symmetrie-Symbole u und g. Bei homonuklea-
ren Molekülen sind die Eigenfunktionen gerade oder ungerade, je nachdem ob sie eine
gerade oder ungerade Anzahl von ungeraden Orbitalen der Elektronen aufweisen. Hierzu
ein Beispiel: Ein Zustand sei durch die Konfigurationssymbole (2pπ)(3sσ)(3dπ)4∆3/2
bezeichnet. Dies bedeutet: Es gibt 3 Valenzelektronen mit

n = 2 , l = 1 , λ = 1
n = 3 , l = 0 , λ = 0
n = 3 , l = 2 , λ = 1 .

Für den Bahndrehimpuls gilt

Λ = 1 + 1 = 2 , daher ∆ .

Für den resultierenden Spin gilt

S = 1
2

+ 1
2

+ 1
2

= 3
2

also 2S + 1 = 4 .

Spin und Bahndrehimpuls sind antiparallel, also

Ω = 2 − 3
2

= 1
2

.

Wegen der Multiplizität 4 sind auch die Konfigurationen

4∆7/2 , 4∆5/2 , 4∆3/2

möglich.
Weiter wird noch in der Termsymbolik berücksichtigt, ob eine Molekülfunktion sym-

metrisch oder antisymmetrisch gegenüber einer Spiegelung an einer Ebene durch die
Kernverbindungslinie ist. Σ+ und Σ− bedeutet in diesem Sinne symmetrisch oder an-
tisymmetrisch. Die Symbole g und u schließlich bezeichnen die Parität, das heißt, die

Abb. 13.8. Zur Kopplung
von Drehimpulsen in Mole-
külen. Bahndrehimpulse und
Spins ergeben den Elektronen-
Drehimpuls mit der Kom-
ponente Ω in der Kernver-
bindungslinie. Mit N ist der
Hantel-Drehimpuls der Molekül-
Rotation bezeichnet. N und Ω
ergeben den Gesamt-Drehimpuls
J als Vektorsumme. Dies ist
der Kopplungsfall A nach Hund
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Drehimpuls N, noch einen zusätzlichen und entscheidenden Beitrag. Hierauf kommen
wir später noch einmal zurück. Vergleiche dazu Abb. 13.8.

Abb. 13.7. Bahndrehimpuls und
Gesamtspin ergeben die Quan-
tenzahl Ω als Summe von Λ
und Σ, das heißt als Summe
der Quantenzahlen und damit
die Projektion auf die Kernver-
bindungslinie. Der zu Ω gehö-
rende elektronische Drehimpuls-
vektor J ist im unteren Teil-
bild gezeigt. Er müßte zur Un-
terscheidung von J in Abb. 13.8
eigentlich als J′ bezeichnet wer-
den

Die Quantenzahlen einer Molekül-Wellenfunktion werden analog wie bei den Ato-
men in der Anordnung 2S+1ΛΩ geschrieben, das heißt, man schreibt die Multiplizität
oben links und die Quantenzahl des resultierenden Drehimpulses um die Kernverbin-
dungslinie Ω unten rechts an das Λ-Termsymbol. Ω wird häufig auch weggelassen.
Hinzu kommen noch – siehe oben – die Symmetrie-Symbole u und g. Bei homonuklea-
ren Molekülen sind die Eigenfunktionen gerade oder ungerade, je nachdem ob sie eine
gerade oder ungerade Anzahl von ungeraden Orbitalen der Elektronen aufweisen. Hierzu
ein Beispiel: Ein Zustand sei durch die Konfigurationssymbole (2pπ)(3sσ)(3dπ)4∆3/2
bezeichnet. Dies bedeutet: Es gibt 3 Valenzelektronen mit

n = 2 , l = 1 , λ = 1
n = 3 , l = 0 , λ = 0
n = 3 , l = 2 , λ = 1 .

Für den Bahndrehimpuls gilt

Λ = 1 + 1 = 2 , daher ∆ .

Für den resultierenden Spin gilt

S = 1
2

+ 1
2

+ 1
2

= 3
2

also 2S + 1 = 4 .

Spin und Bahndrehimpuls sind antiparallel, also

Ω = 2 − 3
2

= 1
2

.

Wegen der Multiplizität 4 sind auch die Konfigurationen

4∆7/2 , 4∆5/2 , 4∆3/2

möglich.
Weiter wird noch in der Termsymbolik berücksichtigt, ob eine Molekülfunktion sym-

metrisch oder antisymmetrisch gegenüber einer Spiegelung an einer Ebene durch die
Kernverbindungslinie ist. Σ+ und Σ− bedeutet in diesem Sinne symmetrisch oder an-
tisymmetrisch. Die Symbole g und u schließlich bezeichnen die Parität, das heißt, die

Abb. 13.8. Zur Kopplung
von Drehimpulsen in Mole-
külen. Bahndrehimpulse und
Spins ergeben den Elektronen-
Drehimpuls mit der Kom-
ponente Ω in der Kernver-
bindungslinie. Mit N ist der
Hantel-Drehimpuls der Molekül-
Rotation bezeichnet. N und Ω
ergeben den Gesamt-Drehimpuls
J als Vektorsumme. Dies ist
der Kopplungsfall A nach Hund

f.cichos@me.com

266 13. Elektronen-Zustände

Wellenfunktion behält oder ändert ihr Vorzeichen bei Inversion an einem Symmetrie-
zentrum des Moleküls.

Als weiteres Beispiel betrachten wir ein System von zwei Elektronen, von denen ei-
nes ein σg, das andere ein πu Orbital besetzt. Für Λ erhalten wir 1, es muß sich also ein
Π-Zustand ergeben. Da zwei Spins vorhanden sind, ist ein Triplett-Zustand mit S = 1
oder ein Singulett-Zustand mit S = 0 möglich. Da eines der Elektronen mit dem Index
gerade, das andere mit ungerade gekennzeichnet ist, muß die Gesamtwellenfunktion un-
gerade sein, wir erhalten also die Zustände 3Πu und 1Πu als mögliche Zustände für die
Elektronenkonfiguration σgπu. In gleicher Weise kann man zum Beispiel ableiten, daß
zu einer Konfiguration π2, das heißt zwei π-Elektronen, die Quantenzahlen Λ = 2 und 0
und die Gesamtzustände 1Σ+, 1Σ−, 1∆, 3Σ+, 3Σ− und 3∆ gehören können. Wenn
wir weiter das Pauli-Prinzip berücksichtigen, ergeben sich etwa für die Konfiguration
(2pπu)

2 nur noch die drei Möglichkeiten 3Σ−
g , 1∆g und 1Σ+

g . Dies ist in Tabelle 13.2
und in Abb. 13.9 am Beispiel der Elektronenkonfiguration des O2-Moleküls verdeutlicht.
Für das H2-Molekül zeigt Abb. 13.10 einige mögliche angeregte Elektronenkonfigura-
tionen und dazu das tatsächlich beobachtete (vereinfachte) Termschema der niedersten
Anregungszustände. Ein vollständiges Termschema für das Singulett- und das Triplett-
System von H2 zeigt Abb. 13.11.

Um einen Molekülterm vollständig zu charakterisieren, setzt man schließlich noch
die Quantensymbole der Einzelelektronen vor diejenigen des Gesamtterms.

Den Grundzustand des H2-Moleküls, das aus zwei Elektronen mit den Molekül-
Quantenzahlen 1sσ aufgebaut ist, können wir also mit den Symbolen (σg1s)2 1Σ+

g kenn-
zeichnen. Andere Elektronenkonfigurationen der Grundzustände homonuklearer zwei-
atomiger Moleküle zeigt Tabelle 13.3. Hierbei fällt auf, daß viele, aber nicht alle Grund-
zustände von Molekülen Singulett-Zustände mit S = 0 sind. In Tabelle 13.3 sind B2 und
O2 dagegen mit der Gesamtspin-Quantenzahl S = 1 paramagnetisch.

Tabelle 13.2. Mögliche Kombinationen und Quantenzahlen bei der Elektronen-
Konfiguration (π2p)2. Entspricht der Konfiguration von O2 im Grundzustand.
5 weitere Pauli-verbotene Konfigurationen sind nicht eingetragen

λ1 λ2 s1 s2 Λ Σ Zustand

1 1 + + Pauli verboten –

1 1 +
1 1 −

−
+

}
2 0

−1 −1 +
−1 −1 −

−
+

}
−2 0

⎫
⎪⎬

⎪⎭
1∆

1 −1 +
−1 1 +

+
+

}
0 1

1 −1 −
−1 1 −

−
−

}
0 −1

3Σ−

⎫
⎪⎬

⎪⎭

1 −1 +
1 −1 −

−
+

} 0

0

0

0

}
1Σ+
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Drehimpuls N, noch einen zusätzlichen und entscheidenden Beitrag. Hierauf kommen
wir später noch einmal zurück. Vergleiche dazu Abb. 13.8.

Abb. 13.7. Bahndrehimpuls und
Gesamtspin ergeben die Quan-
tenzahl Ω als Summe von Λ
und Σ, das heißt als Summe
der Quantenzahlen und damit
die Projektion auf die Kernver-
bindungslinie. Der zu Ω gehö-
rende elektronische Drehimpuls-
vektor J ist im unteren Teil-
bild gezeigt. Er müßte zur Un-
terscheidung von J in Abb. 13.8
eigentlich als J′ bezeichnet wer-
den

Die Quantenzahlen einer Molekül-Wellenfunktion werden analog wie bei den Ato-
men in der Anordnung 2S+1ΛΩ geschrieben, das heißt, man schreibt die Multiplizität
oben links und die Quantenzahl des resultierenden Drehimpulses um die Kernverbin-
dungslinie Ω unten rechts an das Λ-Termsymbol. Ω wird häufig auch weggelassen.
Hinzu kommen noch – siehe oben – die Symmetrie-Symbole u und g. Bei homonuklea-
ren Molekülen sind die Eigenfunktionen gerade oder ungerade, je nachdem ob sie eine
gerade oder ungerade Anzahl von ungeraden Orbitalen der Elektronen aufweisen. Hierzu
ein Beispiel: Ein Zustand sei durch die Konfigurationssymbole (2pπ)(3sσ)(3dπ)4∆3/2
bezeichnet. Dies bedeutet: Es gibt 3 Valenzelektronen mit

n = 2 , l = 1 , λ = 1
n = 3 , l = 0 , λ = 0
n = 3 , l = 2 , λ = 1 .

Für den Bahndrehimpuls gilt

Λ = 1 + 1 = 2 , daher ∆ .

Für den resultierenden Spin gilt

S = 1
2

+ 1
2

+ 1
2

= 3
2

also 2S + 1 = 4 .

Spin und Bahndrehimpuls sind antiparallel, also

Ω = 2 − 3
2

= 1
2

.

Wegen der Multiplizität 4 sind auch die Konfigurationen

4∆7/2 , 4∆5/2 , 4∆3/2

möglich.
Weiter wird noch in der Termsymbolik berücksichtigt, ob eine Molekülfunktion sym-

metrisch oder antisymmetrisch gegenüber einer Spiegelung an einer Ebene durch die
Kernverbindungslinie ist. Σ+ und Σ− bedeutet in diesem Sinne symmetrisch oder an-
tisymmetrisch. Die Symbole g und u schließlich bezeichnen die Parität, das heißt, die

Abb. 13.8. Zur Kopplung
von Drehimpulsen in Mole-
külen. Bahndrehimpulse und
Spins ergeben den Elektronen-
Drehimpuls mit der Kom-
ponente Ω in der Kernver-
bindungslinie. Mit N ist der
Hantel-Drehimpuls der Molekül-
Rotation bezeichnet. N und Ω
ergeben den Gesamt-Drehimpuls
J als Vektorsumme. Dies ist
der Kopplungsfall A nach Hund
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Abb. 13.9. Mögliche Konfigu-
rationen der beiden äußersten
Elektronen im O2-Molekül
als Beispiel für die Konfigu-
ration π2

g , und Energien der
entsprechenden Terme

Wenn im Molekül äquivalente Elektronen vorhanden sind, d. h. Elektronen mit den-
selben Quantenzahlen n, l und m bzw. λ, dann benötigen wir wie erwähnt das Pauli-
Prinzip, um zu entscheiden, welche Elektronenzustände erlaubt sind. Dabei denken wir
uns die einzelnen Elektronen wieder entkoppelt, wie wir das auch bei den Atomen getan
haben, und nehmen einen kleinen Kernabstand R im Molekül an, also ein starkes Feld
mit Vorzugsrichtung. Dann müssen je zwei Elektronen des Moleküls sich in mindestens
einer der vier Quantenzahlen n, l, ml = ±λ und ms = ±1

2 unterscheiden.
So kommt man zu Elektronenschalen der Moleküle, d. h. zu Gesamtheiten von Elek-

tronen mit gleichem n, l und λ = |ml|. Einen kleinen Überblick dazu haben wir schon
in Tabelle 13.1 gezeigt. Zum Beispiel wird so klar, daß in einem gegebenen σ-Orbital
höchstens zwei Elektronen, und zwar mit entgegengesetztem Spin, sein dürfen, in ei-
nem π, δ oder höheren Orbital jedoch vier Elektronen mit ml = ±λ und ms = ±1

2 .
Eine Elektronenkonfiguration (1sσg)

2 ergibt deshalb als Molekülzustand nur 1Σ+
g , eine

Konfiguration (2pπu)
2 dagegen drei Zustände, nämlich 3Σ−

g , 1∆g und 1Σ+
g . Die Indizes

g und u beziehen sich nur auf ein homonukleares Molekül. Um nun für ein bestimm-
tes derartiges Molekül die tatsächlich vorkommenden Elektronenzustände zu kennzeich-

Abb. 13.10. Grundzustand und
tiefste elektronische Anregungs-
zustände des H2-Moleküls.
Elektronenkonfigurationen und
vereinfachtes Termschema
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Tabelle 9.4. Elektronenkonfigurationen, Bindungslängen und
Bindungsenergien der Grundzustände einiger heteronuklea-
rer Moleküle

Molekül Konfiguration Zustand Re /nm EB/eV

LiH (1σ )2(2σ )2 1Σ
+ 0,160 2,52

CH (1σ )2(2σ )2 2Π 0,112 3,65
(3σ )21π

HF (1σ )2(2σ )2 1Σ
+ 0,092 6,11

(3σ )2(1π )4

CO KK(3σ )2(4σ )2 1Σ
+ 0,128 11,09

(1π )4(5σ )2

NO KK(3σ )2(4σ )2 2Π 0,115 6,50
(1π )4(2π )

Tabelle 9.4 einige heteronukleare Moleküle zusam-
mengestellt.

Wie wir am Beispiel des H+
2 - und des H2-Moleküls

gesehen haben, bilden die σg-Orbitale bindende Mole-
külzustände, während die σu-Orbitale zu abstoßenden
Potentialkurven führen, die man deshalb auch antibin-
dende Orbitale nennt.

Beim H2-Molekül sind beide Elektronen im bin-
denden 1sσg-Orbital. Ohne die Abstoßung zwischen
beiden Elektronen sollte die Bindungsenergie EB(Re)
deshalb doppelt so groß sein wie beim H+

2 . Die elektro-
nische Abstoßungsenergie vermindert EB etwas. Der
Kernabstand Re ist wegen der stärkeren Anziehung der
Kerne durch die größere negative Ladung zwischen den
Kernen kleiner.

Beim He+
2 mit drei Elektronen muss das dritte

Elektron in das nächsthöhere 1sσu-Orbital eingebaut
werden, das antibindend ist. Deshalb ist die Bindungs-
energie von He+

2 kleiner als die von H2 und der
Kernabstand entsprechend größer. Beim neutralen He2-
Molekül wird die durch die zwei Elektronen im 1sσg-
Orbital bewirkte Bindung praktisch kompensiert durch
die beiden Elektronen im antibindenden 1sσu-Orbital.
Deshalb gibt es bei Zimmertemperatur kein stabiles
He2-Molekül im Grundzustand. Genauere Rechnun-
gen und Experimente bei tiefen Temperaturen zeigen,
dass He2 sehr schwach gebunden ist (EB = 10−3 eV).
Wird eines der beiden Elektronen im 1sσu-Orbital an-
geregt in ein energetisch höheres bindendes Orbital,
so entsteht ein gebundenes, elektronisch angeregtes
He∗

2-Molekül (siehe Abschn. 9.3.3).

2p

2s

1s

2p

2s

1s

g1σ

u1σ

u2σ

g2σ

u1π
−Σg

3

g
1

g
1 , ∆Σ+

Abb. 9.15. Grundzustandskonfiguration 3Σ
−

g und angeregter
Zustand 1∆ des Bormoleküls B2

Das Li2-Molekül hat zusätzlich zu der He2-
Konfiguration zwei Elektronen im (schwächer) bin-
denden 2sσg-Orbital und ist deshalb stabil mit einer
Bindungsenergie von etwa 1 eV.

Die Grundzustandskonfiguration des Bor-Moleküls
B2 mit zehn Elektronen ist (Abb. 9.15)

B2
(
KK(σg2s)2(σu2s)2(πu2 p)2) . (9.32)

Aus dieser Konfiguration können die Zustände 3Σ
−
g ,

1∆g und 1Σ
+
g entstehen, wobei 3Σ

−
g der tiefste Zustand

ist (Hund’sche Regel, Abschn. 6.2.2) und 1∆g der erste
angeregte Zustand.

In Tabelle 9.4 sind die Elektronenkonfigurationen
einiger heteronuklearer Moleküle zusammengestellt.
Hier gibt es nicht mehr die Symmetrien „gerade“ oder
„ungerade“.

Das Molekülorbitalmodell bietet eine einfache Ein-
sicht in die Bindungsverhältnisse von Molekülen,
solange man im Auge behält, dass es eine Näherung
darstellt, die feinere Details vernachlässigt.

9.3.2 Angeregte Molekülzustände

Wird eines der Elektronen in den zum Grundzustand
gehörenden besetzten Orbitalen angeregt in ein energe-
tisch höheres Orbital, so entstehen elektronisch ange-
regte Molekülzustände, deren Energie En,l,λ(R) genau
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während für ungerade Zustände gilt:

Ψu(r) = −Ψu(−r) .

Eine solche gerade bzw. ungerade Symmetrie
kann nur bei Molekülen mit gleichen Kernen
(homonukleare Moleküle) auftreten.

Als weitere Symmetrieoperation wird die Spiege-
lung an einer Ebene durch die Kernverbindungsachse,
z. B. der y-z-Ebene, eingeführt. Ein Zustand wird als
positiv bezeichnet, wenn

Ψ +(x, y, z) = +Ψ +(−x, y, z)

gilt und als negativ für

Ψ −(x, y, z) = −Ψ −(−x, y, z) .

Die ±-Symmetrie tritt sowohl bei homo- als auch
heteronuklearen Molekülen auf.

Natürlich muss bei Molekülen mit mehr als einem
Elektron die Gesamt-Wellenfunktion antisymmetrisch
gegen Vertauschung zweier Elektronen sein (siehe
Abschn. 6.1.4). Dies ist keine geometrische, sondern
eine Permutationssymmetrie. Wird Ψ als Produkt aus
räumlicher Wellenfunktion und Spinfunktion geschrie-
ben, wie dies im Abschn. 6.1.3 auch bei Atomzu-
ständen mit kleiner Spin-Bahn-Aufspaltung gemacht
wurde, so muss der räumliche Anteil symmetrisch ge-
gen Elektronenvertauschung sein, wenn der Spinanteil
antisymmetrisch ist. Bei Zweielektronenfunktionen,
wie beim H2, haben daher alle Singulett-Zustände
symmetrische, alle Triplett-Zustände antisymmetrische
Ortsanteile.

9.3.1 Molekülorbitalkonfigurationen

Um die Zustände von Molekülen mit mehreren Elek-
tronen zu bestimmen, ordnet man die berechneten
Molekülorbitale nach steigender Energie an und besetzt
sie, bei Beachtung des Pauliprinzips, mit Elektronen.

Zur Charakterisierung der Molekülorbitale und
damit auch der Molekülzustände werden verwendet:

• die Energie En(R) im n-ten Zustand, der durch die
Hauptquantenzahl n beschrieben wird;

• der elektronische Bahndrehimpuls L = ∑
li der

Atomorbitale. Dies ist im Allgemeinen die Vek-
torsumme der Drehimpulse der Atomzustände, in

die der betreffende Molekülzustand für R → ∞
dissoziiert;

• seine Projektion |Lz| = Λ ·! = ! ·∑λi ;
• der Gesamt-Elektronenspin S = ∑

si und seine
Projektion Sz = MS! = !

∑
msi auf die Mole-

külachse.

Die energetische Reihenfolge der Orbitale Ψ(n, l,λ)
ist: 1sσ , 2sσ , 2 pσ , 2 pπ , 3sσ , 3 pσ , 3 pπ , 3dσ , 3dπ
usw., wobei für homonukleare Moleküle jedes Orbi-
tal noch mit gerader oder ungerader Symmetrie vor-
kommen kann.

Man schreibt alle besetzten Orbitale in ihrer ener-
getischen Reihenfolge mit ihren Besetzungszahlen (1
oder 2) als rechten oberen Exponenten an. So ent-
steht z. B. aus zwei Li-Atomen im 2s-Grundzustand,
die insgesamt 6 Elektronen haben, die Molekülorbital-
konfiguration

Li2(1sσg)
2 (1sσu)

2 (2sσg)
2 .

Man schreibt dies oft abgekürzt als

Li2
(
KK(2sσg)

2) 11Σ
+

g ,

wobei KK die zwei Elektronenpaare in der K -Schale
bezeichnet, die nicht zur Bindung beitragen, da sie
jeweils um ihren Kern zentriert sind.

In Tabelle 9.3 sind die Elektronenkonfigurationen
für die Grundzustände einiger homonuklearer Mo-
leküle mit den jeweiligen Spinbesetzungen und in

Tabelle 9.3. Elektronenkonfigurationen der Grundzustände
einiger homonuklearer Moleküle

Konfiguration Zustand R /nm EB/eV

H2 (1sσg)
2 ↑↓ 1Σ

+
g 0,074 4,476

He+
2 (1sσg)

2(1sσu) ↑ 2Σ
+
u 0,108 2,6

He2 (1sσg)
2(1sσu)

2 ↑↓ 1Σ
+
g — 0

Li2 KK(2sσg)
2 ↑↓ 1Σ

+
g 0,267 1,03

B2 KK(2sσg)
2(2sσu)

2 3Σ
−
g 0,159 3,6

(2pπu)
2 ↑↑

N2 KK(2sσg)
2(2sσu)

2 1Σ
+
g 0,110 7,37

(2pπu)
4(2pσg)

2 ↑↓
O2 KK(2sσg)

2(2sσu)
2

(2pσu)
2(2pπu)

4 3Σ
−
g 0,121 5,08

(2pπg)
2 ↑↑
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2.8 Experimentelle Methoden

Spektroskopische Verfahren

Für klassische spektroskopiesche Verfahren gibt es 
zwei wesentliche Elemente, die im Experiment von 
Bedeutung sind.

a) das spektrale Auflösungsvermögen

b) die Empfindlichkeit

Das spektrale Auflösungvermögen, wird durch die 
Methode und dort im Speziellen durch die Art und 
Weise, wie unterschiedliche Absorptions-, Streu- o-
der Emissionsfrequenzen voneinander separiert wer-
den. Ein Beispiel hierfür ist das optische Gitter, wel-
ches mit seiner Gitterkonstanten und der Zahl der 
ausgeleuchteten Spalte eine bestimmtes optisches 
Auflösungsvermögen erzielt. Dieses Auflösungsver-
mögen ist durch 

R =
λ

Δλ

Die Methode der Fourier-Spektroskopie, die ein In-
terferometer benutzt, ist eine weitere Variante spek-
trale Auflösung zu erzeugen.

Die Empfindlichkeit ist zu einem großen Teil durch 
den Detektor bestimmt. Für die Detektion spielt je-
doch auch das so-genannte Signal zu Rausch Ver-
hältnis eine wesentliche Rolle. 

Fourier Spektroskopie  

Die Methode der Fourierspektroskopie  beruht auf 
der Messungung eines Interferograms.

Ist die elektrische Feldstärke eine elektromagneti-
schen Welle

E(ω) = A0 cos(ω0t)

und damit ihre Intensität 

I(ω) = I0 cos2(ω0t)

Werden die Welle in zwei Teilbündel aufgespalten, 
die am Ende wieder in einem Michelson Interferome-
ter interferieren, so haben diese die Amplitude

A = RTA0

45

Grundlagen der FTIR Spektroskopie  1 

2 Grundlagen der FTIR-Spektroskopie 

2.1 FTIR-Prinzip 
(nach 4) 

2.1.1 Interferometer 

Der prinzipielle Aufbau eines FTIR-Spektrometers ist in Abb. 11 dargestellt. An der 
Stelle δ=0 ist der feste und der bewegliche Spiegel gleich weit vom Beamsplitter 
entfernt (zero retardation). Bei einer polychromatischen Lichtquelle entspricht dieser 
Punkt dem Interferogrammpeak da nur an dieser Stelle alle Wellenzahlen positiv 
interferieren. 
 

 
Abb. 11: Blockdiagramm eines FTIR Spektrometers. 
Die Abbildung zeigt auch das Interferogramm einer monochromatischen Lichtquelle λ (z.B. 
Laser) und das daraus, durch die Fourier-Transformation erhaltene Spektrum. δ...optischer 
Wegunterschied zwischen festen und beweglichen Spiegel (path difference, retardation, aus 
Perkins 19865). 

2.1.2 Interferogramm 

2.1.2.1 Monochromatische Lichtquelle 
 
Theoretische Intensität bei idealem Beamsplitter (nach Lit. 4): 
 

( ) ( ) ( ) [ ]I
I I

mono
th δ

ν
π
δ
λ

ν
πνδ= + = +

~
cos

~
cos ~

2
1 2

2
1 2  ( 17 ) 

 
Die gemessene Intensität ( )′I δ  hängt nicht nur von der Quelle ( )I ~ν sondern auch 
von den Eigenschaften des Beamsplitters, der Spiegel, des Detektors, und der 

 FTIR-Spektroskopie   



Durchlaufen bei die Weglängen s1 und s2 im Interfero-
meter, so ergibt sich die Intensität zu einem Zeit-
punkt t mit 

I(t) = cϵ0RTA2
0[cos2(ω0t) + cos2(ω0t + kΔs)

+cos(2ω0t + kΔs) + cos(kΔs)]

Hierbei ist 

Δs = s1 − s2

die Wegdifferent zwischen den beiden Interferome-
terarmen. Da der Detektor nicht die Oszillationen 
mit der Frequenz des Lichtes detektiert sondern ü-
ber einen erheblich längeren Zeitbereich als die 
Schwingungsperiode des Signals mittelt, erhält man 
ein Signal am Detektor

S(t) ∝ Īt = RTI0 [1 + cos (ω0
v
c

t)]
Die Geschwindigkeit v ist hierbei die Geschwindig-
keit mit der sich die Wegdifferenz Δs = vt verändert. 
Man erhält also Oszillationen mit einer Frequenz 
ω0v /c, d.h. mit der Phase

 δ = kΔs +
ω0

c
vt

Ist die Wegdifferenz vt gerade ein Vielfaches der Wel-
lenlänge λ = 2πc /ω0, so treten Maxima auf. Durch 
ein Abfahren der Wegdifferenz δ innerhalb einer ei-
ner bestimmten Zeit wird also die ursprüngliche Fre-
quenz ω0 abgetastet. 
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Abb. 10.5. Normierte Interferenzintensität IT(t)/I0 bei einer
monochromatischen einfallenden Welle

I(ω) durch eine Fouriertransformation aus dem gemes-
senen Interferogramm S(t) zurückgewonnen werden,
denn (10.13) kann geschrieben werden als

I(ω) = lim
τ→∞

τ∫

t=0

S(t) cos
(
ω

v

c
t
)

d t , (10.14)

wie man durch Einsetzen von (10.13) sieht.
Enthält die Strahlungsquelle zwei Frequenzen ω1

und ω2, so interferieren die beiden Teilbündel der Fre-
quenz ω1 miteinander, ebenso die der Frequenz ω2.
Die Interferenz zwischen ω1 und ω2 mittelt sich zu
null, weil die Phasen der beiden Anteile A1(ω1) und
A2(ω2) in der Quelle statistisch gegeneinander schwan-
ken. Die gemessene transmittierte Intensität It(t) ist
deshalb einfach die Summe der beiden Teilintensitäten

It(t) = It(ω1)+ It(ω2) ,

sodass auch das Interferogramm einfach die Überla-
gerung der Interferogramme für ω1 und ω2 ist. In
Abb. 10.6 ist als Beispiel die transmittierte Intensi-
tät für eine einfallende Strahlung der Intensität I0 =
I1 + I2 mit zwei monochromatischen Anteilen I1(ω1)
und I2(ω2) für den Fall I1 = I2 gezeigt.

Aus (10.13) erhalten wir dann wegen cos x +
cos y = 2 cos x+y

2 · cos x−y
2 :

IT(t) = 2R · T · I
[

1 + cos
(

ω1 −ω2

2
· v

c
t
)

· cos
(

ω1 +ω2

2
· v

c
t
)]

. (10.15)

Man kann an Abb. 10.6 gut das spektrale Auflösungs-
vermögen des Fourierspektrometers diskutieren.

0

I IT / 0

v t⋅

1

0,5

0
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∆ω
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∆ω

cos( )ω ω1 2
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c
cos( )ω ω1 2

2
+ ⋅ ⋅v t

c

Abb. 10.6. Interferogramm einer polychromatischen Strah-
lungsquelle mit den beiden Frequenzen ω1 und ω2

Um aus dem gemessenen Interferogramm die
beiden Frequenzanteile

ω1 = ω1 +ω2

2
+ ω1 −ω2

2
,

ω2 = ω1 +ω2

2
− ω1 −ω2

2
der Strahlungsquelle zu bestimmen, muss die Spiegel-
verschiebung ∆s so groß sein, dass mindestens eine
Schwebungsperiode in Abb. 10.6 durchfahren wird, da-
mit (ω1 −ω2) gemessen werden kann. Das minimal
noch auflösbare Frequenzintervall δω = (ω1 −ω2)min
ist mit der Messzeit ∆t = ∆s/v verknüpft durch

∆s = v ·∆t >
2πc
δω

⇒ ∆t > 2πc/(v · δω) . (10.16)

Wenn die Strahlungsquelle auf vielen Frequenzen
emittiert oder sogar ein kontinuierliches Spektrum aus-
sendet, wird das Detektorsignal S(t) komplizierter.
Immer gilt jedoch:

S(t) = a ·
∞∫

0

I(ω)
[
1 + cos

(
ω

v

c
t
)]

dω . (10.17)

Durch eine Fouriertransformation, die vom Rech-
ner des Spektrometers durchgeführt wird, erhält man
aus dem gemessenen Signal (10.17) das emittierte
Spektrum

I(ω) = lim
τ→∞

a
τ

τ∫

0

S(t) cos
(
ω

v

c
t
)

d t . (10.18a)

Nun kann die Wegdifferenz ∆s nicht unendlich groß
werden, sondern hat einen maximalen Wert ∆smax,

D.h. nimmt man das Signal S(t) also diese Oszillatio-
nen über einen weiten Bereich von Phasenverschie-
bungen auf, so kann man daraus das ursprüngliche 
Signal der Lichtquelle I(ω) wieder durch die Fourier-
transformation

Ī(ω) = lim
τ→∞ ∫

τ

t=0
S(t)cos (ω

v
c

t) dt

gewinnen. Mit Hilfe der Gleichung für S(t) sieht man, 
dass das Integral in dem Moment maximal wird, 
wenn ω = ω0 ist, da dann cos2() im Integral steht. Ist 
die Oszillation von S(t) in der Zeit bis ins unendlich 
ausgedehnt, so erhält man genau einen Frequenzan-
teil in Ī(ω). In allen anderen Fällen ist die Frequenz 
der Oszillation durch die Endlichkeit der Oszillation 
nicht genau bestimmbar und Ī(ω) ist verschieden 
von Null in einem Spektralbereich. Das endliche Zeit-
intervall gibt also die spektrale Auflösung der Fou-
rierspektroskopie vor. Das Signal für eine Messung 
mit endlicher Messzeit entspricht dabei dem Beu-
gungssignal am Spalt.

Man kann nun das Auflösungsvermögen genauer 
betrachten in dem man nun ein Gemisch aus zwei 
Frequenzen ω1, ω2 im Signal annimmt. Die Signale 
bei diesen Frequenzen sollen unabhängig voneinan-
der sein und nicht miteinander interferieren, d.h. 
I(ω) = I(ω1) + I(ω2). Dann erhält man mit

cos(x) + cos(y) = 2 cos ( x + y
2 ) cos ( x − y

2 )
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die zeitgemittelte Intensität

Ī(t) = 2RTĪ [1 + cos ( ω1 − ω2

2
v
c

t) cos ( ω1 + ω2

2
v
c

t)]
Das Gesamtsignal ist dann eine Schwebung366 10. Experimentelle Methoden der Atom- und Molekülphysik
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Abb. 10.5. Normierte Interferenzintensität IT(t)/I0 bei einer
monochromatischen einfallenden Welle

I(ω) durch eine Fouriertransformation aus dem gemes-
senen Interferogramm S(t) zurückgewonnen werden,
denn (10.13) kann geschrieben werden als

I(ω) = lim
τ→∞

τ∫

t=0

S(t) cos
(
ω

v

c
t
)

d t , (10.14)

wie man durch Einsetzen von (10.13) sieht.
Enthält die Strahlungsquelle zwei Frequenzen ω1

und ω2, so interferieren die beiden Teilbündel der Fre-
quenz ω1 miteinander, ebenso die der Frequenz ω2.
Die Interferenz zwischen ω1 und ω2 mittelt sich zu
null, weil die Phasen der beiden Anteile A1(ω1) und
A2(ω2) in der Quelle statistisch gegeneinander schwan-
ken. Die gemessene transmittierte Intensität It(t) ist
deshalb einfach die Summe der beiden Teilintensitäten

It(t) = It(ω1)+ It(ω2) ,

sodass auch das Interferogramm einfach die Überla-
gerung der Interferogramme für ω1 und ω2 ist. In
Abb. 10.6 ist als Beispiel die transmittierte Intensi-
tät für eine einfallende Strahlung der Intensität I0 =
I1 + I2 mit zwei monochromatischen Anteilen I1(ω1)
und I2(ω2) für den Fall I1 = I2 gezeigt.

Aus (10.13) erhalten wir dann wegen cos x +
cos y = 2 cos x+y

2 · cos x−y
2 :

IT(t) = 2R · T · I
[

1 + cos
(

ω1 −ω2

2
· v

c
t
)

· cos
(

ω1 +ω2

2
· v

c
t
)]

. (10.15)

Man kann an Abb. 10.6 gut das spektrale Auflösungs-
vermögen des Fourierspektrometers diskutieren.
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Abb. 10.6. Interferogramm einer polychromatischen Strah-
lungsquelle mit den beiden Frequenzen ω1 und ω2

Um aus dem gemessenen Interferogramm die
beiden Frequenzanteile

ω1 = ω1 +ω2

2
+ ω1 −ω2

2
,

ω2 = ω1 +ω2

2
− ω1 −ω2

2
der Strahlungsquelle zu bestimmen, muss die Spiegel-
verschiebung ∆s so groß sein, dass mindestens eine
Schwebungsperiode in Abb. 10.6 durchfahren wird, da-
mit (ω1 −ω2) gemessen werden kann. Das minimal
noch auflösbare Frequenzintervall δω = (ω1 −ω2)min
ist mit der Messzeit ∆t = ∆s/v verknüpft durch

∆s = v ·∆t >
2πc
δω

⇒ ∆t > 2πc/(v · δω) . (10.16)

Wenn die Strahlungsquelle auf vielen Frequenzen
emittiert oder sogar ein kontinuierliches Spektrum aus-
sendet, wird das Detektorsignal S(t) komplizierter.
Immer gilt jedoch:

S(t) = a ·
∞∫

0

I(ω)
[
1 + cos

(
ω

v

c
t
)]

dω . (10.17)

Durch eine Fouriertransformation, die vom Rech-
ner des Spektrometers durchgeführt wird, erhält man
aus dem gemessenen Signal (10.17) das emittierte
Spektrum

I(ω) = lim
τ→∞

a
τ

τ∫

0

S(t) cos
(
ω

v

c
t
)

d t . (10.18a)

Nun kann die Wegdifferenz ∆s nicht unendlich groß
werden, sondern hat einen maximalen Wert ∆smax,

Damit beide Frequenzen noch gut erfasst werden 
können, muss also auch die Differenzfrequenz 
(ω1 − ω2) , die die Einhüllende darstellt, gemessen 
werden können. 

Damit ergibt sich eine Verknüpfung von Messzeit 
und Auflösung von

δω = (ω1 − ω2)

Δt =
Δs
v

zu 

Δt > 2πc /(vδω)

Verallgemeinert man jetzt diese Betrachtungen auf 
ein kontinuierliches Frequenzspektrum, so ist das 
Signal

S(t) = a∫
∞

0
Ī(ω)[1 + cos (ω

v
c

t)] dω

D.h. aus der Fouriertransformierten des Signals er-
hält man das Spektrum der Lichtquelle

Ī(ω) = lim
τin f t y

a
τ ∫

τ

0
S(t)cos (ω

v
c

t) dt

Der Verfahrweg des zweiten Spiegels ist nun nicht 
unendlich groß, d.h. die Oszillationen mit der Zeit 
können wie bereits erwähnt nicht unendlich scharf 
bestimmt werden.

Das kann man mit einer Transmissionfunktion D(Δt) 
mit Δt = Δs /v ausdrücken. Die Funktion D(Δt) kann 
z.B. eine Recheckfunktion sein.

Das gemessene Fourierspektrum heißt dann allge-
mein

Ī(ω) = ∫
∞

0
S(t)D ( Δs

v ) cos (ω
v
c

t) dt

Prinzipiell ist dies wie alle Unschärfefunktionen, z.B. 
am Beugungsspalt. Es entsteht dabei ein Signal wie 
bei der Beugung am Spalt die Funktion sin(x)/x

Ist das Signal monochromatisch, wir das Spektrum  
mit einer Delta Funktion gefaltet. Ist die Quelle nicht 
monochromatisch, dann wird das Spektrum der 
Quelle mit dieser Funktion gefaltet. Um die Verzer-
rung durch diese „Spaltfunktion so klein wie mög-
lich zu machen, setzt man in der Regel eine Drei-
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ecksfunktion ein. Diese wird Apodisierungfunktion 
genannt.

Vorteile der Fourierspektroskopie

• hohe Auflösung
• Messung bei vielen Frequenzen gleichzeitig
• gutes Signal zu Rauschverhältnis

Klassische Emission- und Absorptionsspektro-
skopie Diese Sorte der Spektroskopie wird in der 
Regel mit Hilfe eines Spektrographen durchgeführt. 
Dabei wird Licht auf einen Eintrittsspalt abgebildet. 
Das von diesem Spalt hindurch gelassen Licht wird 
wiederum über zwei Hohlspiegel auf einen Austritts-
spalt abgebildet. Die Breite der Abbildung ist durch 
die Brennweiten der Hohlspiegel gegeben. 

δx2 =
f2
f1

δx1

Durch ein Gitter werden die Wellenlängen disper-
giert und das Licht der Wellenlänge λ wird an der 
Stelle x2(λ) erscheinen. Ist d x /dλ die spektrale Dis-
persion des Spektrometers, dann ist der kleinste 
noch auflösbare Wellenlängenunterschied

Abbildung 2.53 
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Abb. 10.8a,b. Experimentelle Anordnung zur Messung ei-
nes Emissionsspektrums mit einem Gitterspektrometer.
(a) Strahlengang im Spektrometer; (b) Zwei gerade noch
auflösbare Spektrallinienprofile

genintervall δλ ist durch

δλ = m
dλ

dx
δx2

= f2

f1
· δx1 · dλ

dx
(10.19)

bestimmt. Man hat nun zur Aufnahme des Spektrums
zwei Möglichkeiten:

• Man verwendet einen Austrittsspalt S2, dessen
Breite δx = ( f2/ f1) δ x1 gleich der Breite des Spalt-
bildes von S1 ist. Die durch den Spalt S2 mit der
Höhe h hindurchgelassene Strahlungsleistung

P(λ) = I(λ) ·h · δ x2

wird von einem photoelektrischen Detektor (z. B.
Photomultiplier, Abschn. 2.5.3, oder Photodiode)
gemessen. Beim gleichmäßigen Drehen des Gitters
werden die Spaltbilder B1(λ) des Eintrittsspaltes S1
über den Austrittsspalt hinweggefahren, und man

erhält ein Detektorsignal S(λ), das als Funktion
des Drehwinkels α(t) und damit der Zeit t auf-
genommen wird. In dieser Betriebsweise wird das
Spektrometer auch als Monochromator bezeichnet.

• Ein ganzer Spektralbereich wird gleichzeitig, aber
spektral aufgelöst gemessen. Dazu wird in die
Beobachtungsebene (dies ist die Brennebene des
Spiegels Sp2 in Abb. 10.8, in die der Eintrittsspalt
abgebildet wird) ein in x-Richtung ausgedehnter
Detektor gesetzt. Dies kann eine Photoplatte sein
oder eine Diodenzeile bzw. eine CCD-Kamera,
bei denen etwa 1024 bzw. 2048 schmale Photodi-
oden (mit einer Breite b ≈ 10−20 µm) auf einem
Chip nebeneinander angeordnet sind [10.6]. Die
an jeder Photodiode Pdi erzeugte Spannung, die
proportional zur einfallenden Lichtenergie ist, wird
ausgelesen und gespeichert. Die Spannung Ui an
der Diode Pdi ist ein Maß für die über die Messzeit
integrierte Lichtleistung im Wellenlängenintervall
δλ = (dλ/dx) ·b. Die spektrale Auflösung ist durch
δλ und damit durch die Breite b der Dioden und die
spektrale Dispersion dx/dλ bestimmt.

Für die Absorptionsspektroskopie wird die Absorp-
tionszelle vor das Spektrometer gesetzt und von dem
parallelen Lichtbündel einer spektral kontinuierlichen
Lichtquelle (z. B. ein heißer glühender Draht oder eine
Hochdrucklampe) durchstrahlt. Die Absorptionslinien
erscheinen dann als Einbrüche im kontinuierlichen
Spektrum hinter dem Spektrometer (Abb. 10.9).

Zur Erhöhung der Empfindlichkeit wird eine
leere Referenzzelle abwechselnd in den Strahlengang
geschoben und das Differenzsignal gemessen. Noch
besser ist es, das einfallende Licht mithilfe eines
rotierenden segmentierten Spiegelrades abwechselnd
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L

Spektrograph

IT( )λ

Schreiber oder
Computerbildschirm

Photo-
detektor

L2

Kontinuum-
lichtquelle

Abb. 10.9. Klassische Anordnung zur Absorptionsspektro-
skopie
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δλ = (dλ/dx) ·b. Die spektrale Auflösung ist durch
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Spektrum hinter dem Spektrometer (Abb. 10.9).

Zur Erhöhung der Empfindlichkeit wird eine
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bestimmt. Man hat nun zur Aufnahme des Spektrums
zwei Möglichkeiten:

• Man verwendet einen Austrittsspalt S2, dessen
Breite δx = ( f2/ f1) δ x1 gleich der Breite des Spalt-
bildes von S1 ist. Die durch den Spalt S2 mit der
Höhe h hindurchgelassene Strahlungsleistung

P(λ) = I(λ) ·h · δ x2

wird von einem photoelektrischen Detektor (z. B.
Photomultiplier, Abschn. 2.5.3, oder Photodiode)
gemessen. Beim gleichmäßigen Drehen des Gitters
werden die Spaltbilder B1(λ) des Eintrittsspaltes S1
über den Austrittsspalt hinweggefahren, und man

erhält ein Detektorsignal S(λ), das als Funktion
des Drehwinkels α(t) und damit der Zeit t auf-
genommen wird. In dieser Betriebsweise wird das
Spektrometer auch als Monochromator bezeichnet.

• Ein ganzer Spektralbereich wird gleichzeitig, aber
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Beobachtungsebene (dies ist die Brennebene des
Spiegels Sp2 in Abb. 10.8, in die der Eintrittsspalt
abgebildet wird) ein in x-Richtung ausgedehnter
Detektor gesetzt. Dies kann eine Photoplatte sein
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bei denen etwa 1024 bzw. 2048 schmale Photodi-
oden (mit einer Breite b ≈ 10−20 µm) auf einem
Chip nebeneinander angeordnet sind [10.6]. Die
an jeder Photodiode Pdi erzeugte Spannung, die
proportional zur einfallenden Lichtenergie ist, wird
ausgelesen und gespeichert. Die Spannung Ui an
der Diode Pdi ist ein Maß für die über die Messzeit
integrierte Lichtleistung im Wellenlängenintervall
δλ = (dλ/dx) ·b. Die spektrale Auflösung ist durch
δλ und damit durch die Breite b der Dioden und die
spektrale Dispersion dx/dλ bestimmt.

Für die Absorptionsspektroskopie wird die Absorp-
tionszelle vor das Spektrometer gesetzt und von dem
parallelen Lichtbündel einer spektral kontinuierlichen
Lichtquelle (z. B. ein heißer glühender Draht oder eine
Hochdrucklampe) durchstrahlt. Die Absorptionslinien
erscheinen dann als Einbrüche im kontinuierlichen
Spektrum hinter dem Spektrometer (Abb. 10.9).

Zur Erhöhung der Empfindlichkeit wird eine
leere Referenzzelle abwechselnd in den Strahlengang
geschoben und das Differenzsignal gemessen. Noch
besser ist es, das einfallende Licht mithilfe eines
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Grundlagen der FTIR Spektroskopie  4 

Die Fouriertransformierte des Produkts zweier Funktionen entspricht mathematisch 
einer Faltung der Fouriertransformierten der einzelnen Funktionen. Die Kosinus-
Fouriertransformierte der Rechteckfunktion ( 23 ) ergibt (Abb. 13a): 

( ) ( ) ( )f ~
sin ~

~ sinc ~ν
πν

πν
πν= ≡2

2
2

2 2∆
∆

∆
∆ ∆  

( 25 ) 

und die Faltung mit dem Spektrum ( )B mono
~ν  einer monochromatischen Quelle der 

Frequenz ~νmono (Abb. 13b) 

( ) ( ) ( )[ ]B B mono mono
~ ~ sinc ~ ~ν ν π ν ν= −2 2 ∆  ( 26 ) 

 

 

Abb. 13: a Die Funktion (2 2∆sinc )∆~πν  ( 25 ) als Ergebnis der Fourier-Transformation der 

Boxcar-Funktion ( )D δ . b Ergebnis der Faltung ( 26 ) von (a) mit einer scharfen Spektrallinie 

bei ~ ~ν ν1 = mono (aus 4). 
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δλ = m
dλ
d x

δx2 =
f2
f1

δx1
dλ
d x

• Aufnahmemodus kann einerseits durch die Abbil-
dung auf einen Austrittsspalt und Detektion mit 
einer Photodiode erfolgen (Monochromator)

• Ein Spektralbereich kann gleichzeitig mit Hilfe ei-
ner CCD Zeile abgebildet werden

Das Auflösungsvermögen eines Spektrographen ist 
in der Regel durch das optische Gitter definiert. Das 
Auflösungsvermögen eines optischen Gitters ergibt 
sich entsprechend dem Rayleigh Kriterium zu

R =
λ

Δλ
= nN

wobei n die Ordnung der Beugung am Gitter ist und 
N die Zahl der ausgeleuchteten Spalte.

Ramanspektroskopie Raman-Spektroskopie ist 
die inelastische Streuung von Photonen an Molekü-
len. Licht der Energie ħω0 erfährt einer Energiever-
schiebung

ΔE = ħ(ω0 − ωs)

und wechselwirkt dabei mit einer Molekülschwin-
gung der Energie ħωs.

Es lassen sich insgesamt bei der Streuung von Licht 
an Molekülen drei Energien beobachten

• ħω0 Rayleigh Streuung (elastisch)
• ħω0 − ħωs Stokes-Strahlung (inelastisch)
• ħω0 + ħωs Anti-Stokes Strahlung (inelastisch)

Für eine klassische Beschreibung des Raman Effek-
tes kann man das Dipolmoment des Moleküls bei 
der Wechselwirkung mit der elektromagnetischen 
Welle heranziehen.

pel = p0
el + αE

Es besteht aus einem statischen Anteil p0
el und ei-

nem induzierten Anteil der durch den zweiten Term 
repräsentiert wird. Die Polarisierbarkeit α ist dabei  
im Allgemeinen ein Tensor, der mit der Geometrie 
des Moleküls verknüpft ist. Das gesamte Dipolmo-
ment wird sowohl von den Koordinaten der Elektro-
nen als auch von denen der Kerne abhängen.

pel = − e∑
i

ri + e∑
k

ZkRk

Sind die Auslenkungen der Kerne aus den Ruhela-
gen durch die Normalkoordinaten 

Qk = |Rk − R0
k |
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Abbildung 2.54 Raman Prozesse
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durch die Referenz- bzw. Absorptionszelle zu schi-
cken und beide Teilstrahlen vor dem Spektrographen
zu überlagern.

10.1.4 Ramanspektroskopie

Man kann die Ramanspektroskopie als inelastische
Streuung von Photonen !ω0 an Molekülen im Anfangs-
zustand Ek auffassen, bei der das Molekül in einen
höheren Zustand Ei > Ek übergeht und das gestreute
Photon !ωs die Energie ∆E = ! (ω0 −ωs) = Ei − Ek

verloren hat (Abb. 10.10)

!ω0 + M(Ek) ⇒ M∗(Ei)+!ωs . (10.20)

Strahlt man auf die zu untersuchende molekulare Probe
monochromatisches Licht eines Lasers, so beobachtet
man in der Streustrahlung, die durch einen Monochro-
mator spektral zerlegt wird, auf der langwelligen Seite
der elastisch gestreuten Wellenlänge λ0 (Rayleigh-
Strahlung) neue Linien, die Stokes-Strahlung, deren
Energieabstand Rotations-Schwingungs-Energiediffe-
renzen der Moleküle entsprechen (Abb. 10.11).

Manchmal erscheinen auch auf der kurzwelligen
Seite der Wellenlänge λ0 neue Linien (Anti-Stokes-
Strahlung). Sie entstehen, wenn das einfallende Licht
an bereits angeregten Molekülen gestreut wird, die
dann in einen tieferen Zustand übergehen (superelas-
tische Photonenstreuung).

Die klassische Beschreibung des Raman-Effektes
geht davon aus, dass die einfallende Welle im Mole-
kül ein elektrisches Dipolmoment pind

el induziert, das

0ω
as

M

hω0
h sω

a)

∆E ∆E

Ej Ej

Ek Ek

hω0 hω
h sω h

Ei Ei

Stokes-
strahlung
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Stokes-
strahlung

b) c)

E Ek i→

Abb. 10.10. (a) Ramanstreuung als inelastische Photonen-
streuung an Molekülen. (b) Inelastische und (c) superelas-
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Abb. 10.11. Raman-Spektrum

proportional zur elektrischen Feldstärke E der Welle
ist und sich einem eventuell bereits vorhandenem per-
manenten Dipolmoment p0

el überlagert [10.7]. Das
gesamte Dipolmoment ist dann

pel = p0
el + α̃ · E , (10.21a)

wobei α̃ der Tensor der Polarisierbarkeit des Moleküls
ist, dessen Komponenten αik von den Rückstellkräf-
ten der Elektronenhülle in den einzelnen Richtungen
abhängen.

Das elektrische Dipolmoment

pel = −e
∑

i

ri + e
∑

k

Zk Rk (10.21b)

hängt von den Koordinaten ri der Elektronen und Rk

der Kerne ab. Sein über die schnelle Elektronenbe-
wegung gemittelter Wert ist dann nur noch durch die
Kernkoordinaten bestimmt und kann deshalb in eine
Taylor-Reihe nach den Auslenkungen Qk = |Rk − R0

k |
der Kerne aus ihren Ruhelagen entwickelt werden. Die
Qk werden so gewählt, dass sie den Normalschwin-
gungsauslenkungen (siehe Abschn. 9.9) entsprechen.
Analog wird die Polarisierbarkeit entwickelt, sodass
man die Abhängigkeiten des Dipolmomentes p(Q) und
der Komponenten α̃ij(Q) des Polarisierbarkeitstensors

pel(Q) = pel(0)+
∑

n

(
∂ pel

∂Qn

)

0
Qn , (10.22a)

αij(Q) = αij(0)+
∑

n

(
∂αij

∂Qn

)

0
Qn (10.22b)

von den Normalkoordinaten erhält.
Für kleine Schwingungsamplituden können die

Normalkoordinaten durch harmonische Schwingungen

Qn(t) = Qn0 · cos ωnt (10.23)HINWEIS 2.15 
Das Infrarotspektrum entsteht rein klassische be-
trachtet durch die Änderung des elektronischen 
Dipolmomentes mit der Auslenkung der Kerne, 
während das Ramanspektrum durch die Ände-
rung der Polarisierbarkeit des Moleküls mit der 
Auslenkung der Kerne verursacht wird.



beschrieben, dann können Dipolmoment und Polar-
isierbarkeit in eine Taylorreihe entwickelt werden.

pel(Q) = pel(0) + ∑
n

∂pel

∂Qn
Qn

αi(Q) = αij(0) + ∑
n

∂αij

∂Qn
Qn

Für kleine Schwingungsamplituden ist die Schwin-
gung harmonisch mit

Qn(t) = Qn0 cos(ωnt)

Damit ist das Dipolmoment

pel = p0
el + ∑

n

∂pel

∂Qn
Qn0 cos(ωnt) 	 (Dipol und Infrarot)

+α(0)E0 cos(ωt)	 (Rayleigh Streuung)

+(∑
n

∂αij

∂Qn
Qn0 cos((ω ± ωn)t)) E0

2
 	 (Raman)

Der erste Term ist das permanente Dipolmoment, 
der zweite das Dipolmoment, das mit der Schwin-
gungsfrequenz oszilliert (Infrarotspektrum), der dritte 
Term entspricht der Rayleigh-Streuung und der letz-
te Term den beiden frequenzverschobenen Banden 
durch die Raman Streuung. Das Raman Spektrum 
entsteht also durch die Veränderung der Polarisier-
barkeit mit der Auslenkung der Kerne aus ihrer Ru-
helage. Daraus erkennt man auch, dass bei homonu-
klearen Schwingungen der Infrarotteil verschwindet 
(∂pel /∂Qn = 0), während der für das Ramanspektrum 
erhalten bleibt (∂α /∂Qn ≠ 0).

-5- Raman 
 

Die zeitliche Änderung der Normalkoordinate während der Schwingung kann durch einen 
harmonischen Oszillator der Frequenz ω  beschrieben werden: 
 

0 cosq q tω=  7 
 
Durch Einsetzen der Gln.6 und 7 in Gl. 5 erhält man: 
 

0 0 0 0
0

cos cosP q t E t
q
αα ω ω∂

= +
∂

 
8 

 
Mit Hilfe der trigonometrischen Umformung: 
 

{ }1cos cos cos( ) cos( )
2

A B A B A B= + + −  9 

 
ergibt sich: 
 

( ) ( )0 0 0 0 0 0 0 0 0
0 0

1 1cos cos cos
2 2

P E t q E t q E t
q q
α αα ω ω ω ω ω∂ ∂

= + − + +
∂ ∂
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Der erste Summand in Gl.10 beschreibt die Rayleigh-Streuung mit unveränderter Frequenz 

0ω , bei der constα = . Der zweite Summand stellt die Stokes-Raman-Streuung bei der Fre-
quenz 0ω ω−  und der dritte die Anti-Stokes-Raman-Streuung bei der Summenfrequenz 

( )0ω ω+ dar. In den beiden letzten Fällen kann das induzierte Dipolmoment nur dann von 
Null verschieden sein, wenn sich die Polarisierbarkeit beim Schwingen durch die Gleichge-

wichtslage ändert, d.h. 
0

0
q
α∂

≠
∂

. Die Normalschwingungen von CO2 bieten hierzu ein an-

schauliches Beispiel (Abb.5). 
 

 
Abb.5 Änderung der Polarisierbarkeit für die Normalschwingungen des CO2-Moleküls. 

 
Intensität und Polarisation von Raman Linien
Die Intensität der Abstrahlung eines schwingenden 
Dipols in 90° Richtung ist enstprechende der klassi-
chen elektromagnetischen Theorie

I =
ω4

32π2ϵ0c3
p2

0

Raman -6- 
 

Gl.10 gilt für jede Komponente des Polarisierbarkeitstensors und für jede Normalko-

ordinate der möglichen Normalschwingungen eines Moleküls. Es reicht jedoch der Beitrag 

einer einzigen qpα -Komponente, um einen Raman –Effekt zu erzeugen. 

 

 
2.3 Intensität und Polarisation von Raman Linien 
 
2.3.1 Raumfestes Streusystem 
 

Die pro Raumwinkeleinheit in 90
0
-Richtung emittierte Intensität der Streustrahlung 

eines oszillierenden elektrischen Dipols P ergibt sich als Ergebnis der klassischen Streutheo-

rie zu: 

4

2

02 3

0
32

I P
c

ω
π ε

=  
11 

 

Positioniert man einen schwingenden Dipol von einem Koordinatenursprung in eine beliebige 

Raumrichtung , so beobachtet man z.B. in y-Richtung nur die Komponenten Px und Pz auf 

Grund des Transversal-Charakters der elektromagnetischen Wellen.  

 

 

 
 
 
 
 
 
 
Abb.5 Beobachtet man in y-

Richtung die Lichtintensität, die 

von einem in beliebiger Raumrich-

tung oszillierenden Dipol abgege-

ben wird, so erfaßt man nur die auf 

der Ausbreitungsrichtung senkrecht 

stehenden x- und z-Komponenten 

der elektromagnetischen Strahlung  
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In der Raman-Spektroskopie wird häufig eine 90
0 

–Streuanordnung gewählt, um bei 

der Detektion der Streustrahlung das alles überlagernde intensive Laserlicht der einfallenden 

Strahlung auszublenden. Für ein raumfestes orientiertes Streusystem kann der Laserstrahl z.B. 

in z-Richtung eingestrahlt werden, wobei er wahlweise in x- oder y-Richtung polarisiert sein 

kann. Erfolgt die Detektion durch das Spektrometer in y-Richtung , so können für beide Pola-

risationsrichtungen nur jeweils die Komponenten Px und Pz detektiert werden, Py jedoch nicht 

(Abb.6 und siehe auch Abb.3c, sowie Gln. 2-3)  

 

Durch die Beobachtung aus einer bestimmten Rich-
tung sind nur bestimmte DIpolkomponenten be-
obachtbar, d.h. 

I =
ω4

32π2ϵ0c3
(px + pz)2

Durch den Polarisierbarkeitstensor ergeben sich für 
die einzelnen Dipolkomponenten damit 
px = αxxEx

pz = αzxEx

px = αxyEy

pz = αzyEy
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D.h. es ergibt sich bei x-Polarisation des Lasers

Ix(x+z) =
ω4

32π2ϵ0c3
(α2

xx + α2
zx)E2

x

und bei y-Polarisation

Iy(x+z) =
ω4

32π2ϵ0c3
(α2

xy + α2
zy)E2

y

Durch den Gebrauch eines Analysators in der Detek-
tion ist es dann möglich den Polarisierbarkeitsten-
sor für einen festen Dipol zu vermesse.

-7- Raman 
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Abb.6 Streugeometrie für 900-

Ramanstreuung, an einem orientierten 

raumfesten Streusystem (z.B. Einkristall). 

 
Für die gesamte in y-_Richtung detektierte Ramanstreuintensität gilt deshalb bei x-

Polarisation des Lasers (Ex): 
 

( )
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4
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( ) 2 3
0

4
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0

32

32
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bzw bei y-Polarisation (Ey): 
 

( )
4

2 2 2
( ) 2 3

032y x z xy zy yI E
c

ω α α
π ε+ = +  

15 

 
Der erste Index von I bezeichnet die Polarisationsrichtung des Lasers, die Indizes in 

Klammern bezeichnen die Komponenten der beobachteten Streustrahlung. Schließlich ersetzt 
man die Feldamplituden durch die Intensität: 

 
2 20 0

0 2 2x y
c cI E Eε ε

= =  16 

 
somit ergibt sich für Gln. 14 und 15 

( )

( )

4
2 2

( ) 02 2 4
0

4
2 2

( ) 02 2 4
0

16

16

x x z xx zx

y x z xy zy

I I
c

I I
c

ω α α
π ε

ω α α
π ε

+

+
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Ist das System wie in einem Gas oder einer Flüssig-
keit ungeordnet, dann müssen die Beiträge der ein-
zelnen Moleküle über den ganzen Raumwinkel 4π 
gemittelt werden. Dadurch können nicht mehr alle 
Tensorkomponenten bestimmt werden, sonder be-
stimmend sind

ᾱ =
1
3

(αxx + αyy + αzz)

γ2 =
1
2

{(αxx − αyy)2 + (αyy − αzz)2 + 6(α2
xy + α2

yz + α2
zx)}

Damit erhält man für die entsprechenden Polarisatio-
nen

Ixx = I|| =
ω4

16π2ϵ2
0c4

I0ᾱ2
xx

und

Ixz = I⊥ =
ω4

16π2ϵ2
0c4

I0ᾱ2
xz

mit 

ᾱ2
xx = (45ᾱ2 + 4γ2)/45

und

ᾱ2
xz = γ2 /15

Von der Raman Spektroskopie gibt es eine Reihe 
von Abwandlungen. Dazu gehören nichtlineare Ver-
fahren der Coherent AntiStokes Raman Spectrosco-
py (CARS), der Surface Enhanced Raman Spectro-
scopy (SERS) oder der Tip Enhanced Raman 
Spectroscopy (TERS). Vor allem mit der CAR-Spekt-
roskopie können auch mikroskopisch selektiv Mate-
rialien mit speziellen Schwingungen abgebildet wer-
den. Dieses Verfahren wird in der Bildgebung in bio-
logischen Systemen intensiv eingesetzt [Leica Tuto-
rial].
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Abbildung 2.56 CARS Microscopy [von LEI-
CA]

Abbildung 2.58 Tip Enhanced Raman 
Spectroscopy

Abbildung 2.55 CARS Microscopy setup

Abbildung 2.57 Accumulation of lipids in dif-
ferent types of macrophages: Lipids are dis-
played in red, actin in green, 63x objective. 
Courtesy: Alba Alfonso Garcia and Jeff Suha-
lim, Potma Lab, University of California, USA. 
Cells: Dr. Adelheid Kratzer, Department of Me-
dicine Division of Pulmonary and Critial Care, 
University of Colorado. Right: Overlay image 
of two recordings from sandwich sauce: Li-
pids are shown in red, water in green, 25x ob-
jective, scale bar 25 μm.
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Methodik der Molekülspektroskopie

Absorption von Licht Die Absorption von Licht 
führt zu einem Anregungszustand. Dabei wird es 
durch die komplexe Elektronenstruktur der Moleküle 
auch Übergänge geben, die mehr oder weniger gut 
erlaubt sind. Die Absorptionsstärken sind deshalb 
auch stark unterschiedlich.
Allgemein wird die Absorption durch den Verlust an 
Transmission gemessen.

I = I0 exp(−ϵCx) 	 (Lambert Beer Gesetz)

Dabei ist ϵ der Extinktionskoeffizient, C die Konzen-
tration und x die Länge. Der Extinktionskoeffizient 
ist in Einheiten von 1/Konzentration/Länge gegeben. 
Je nach Konzentrationsmaß ist dies z.B 1/M/cm. 
Die Gesamtintensität des Überganges is durch das 
Integral

Abbildung 2.59 TERS Abbildung von Car-
bon Nanotubes (links) und AFM Abbildung 
(rechts)

Abbildung 2.60  Jablonsky Diagramm eines organischen Moleküls15.1 Absorption von Licht 301

Abb. 15.1. Typisches Term-
schema eines Moleküls mit
Singulett- und Triplett-System,
Jablonski-Diagramm, zur Er-
läuterung der wichtigsten
strahlenden und strahlungslosen
Prozesse. Die Interkombination
sowie der strahlende Übergang
zwischen den beiden Systemen
(Phosphoreszenz, Absorption)
sind mehr oder weniger stark
verboten. Innere Umwand-
lung, d. h. Vibrationsrelaxation,
und Interkombination sind
strahlungslose Prozesse

(ψ1, ψ2 Wellenfunktionen der Zustände, er Elektronenladung und Abstand der Ladungs-
schwerpunkte, V Volumen) gilt

f = 8π2

3
m0ν21

he2 |Θ21|2 . (15.7)

Die Oszillatorenstärke kann also bei Kenntnis der Wellenfunktionen berechnet werden.
Sie ist im Spektrum auf eine mehr oder weniger große Zahl von vibronischen und rota-
torischen Übergängen verteilt. Vergleiche hierzu Kap. 16, insbesondere Abschn. 16.3.6.
Das Übergangsdipolmoment Θ21 ≡ µ = e · r ist ein Maß für die Ladungsverschiebung,
die zu dem Elektronenübergang 2-1 gehört. Aus (15.7) folgt, in Einheiten Debye,

Θ21 = 0,25249 · 109

√
f

ν21
[D] .

Dabei ist ν21 die gemittelte Frequenz des Übergangs.
Aus (15.7) läßt sich leicht ausrechnen, daß für die Frequenz ν = 6 · 1014 s−1

(λ = 500 nm) die Oszillatorenstärke f = 1 mit einem Übergangs-Dipolmoment
Θ = 3,4 · 10−29 Cm erreicht wird. Dies entspricht einem Dipol aus 2 Elementarla-
dungen im Abstand 2,1 Å.

Das Lambert-Beersche Gesetz ist im allgemeinen sehr gut erfüllt. Abweichungen
sind möglich bei Wechselwirkungen der Moleküle untereinander, aber auch wenn durch
sehr intensive Lichteinstrahlung das thermische Gleichgewicht gestört wird, oder wenn
ein langlebiger Zustand besetzt wird und dadurch eine Verarmung des absorbierenden
Grundzustandes während der Bestrahlung erfolgt.

Die von einem Molekül absorbierte Energie kann auf sehr verschiedene Weise wie-
der abgegeben werden. Wenn wir photochemische Prozesse, bei denen das Molekül ge-
ändert oder zerstört wird, zunächst einmal nicht berücksichtigen, dann kann die Ener-
gie strahlungslos, oder aber als Fluoreszenz oder Phosphoreszenz abgegeben werden.
Wir werden die Begriffe Fluoreszenz und Phosphoreszenz weiter unten erläutern. Eine

f.cichos@me.com
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A = ∫ ϵ(ν)dν

nennt man den integralen Absorptionskoeffizienten.
Der integrale Absorptionskoeffizeint hängt mit der 
sogenannten Oszillatorstärke zusammen.

f =
4m0cϵ0 ln(10)

NAe2n10
A =

1.44 ⋅ 10−19

n
A

(NA Avogadrokonstante, n Brechungsindex)
Die Oszillatorstärke hängt wiederum mit dem Über-
gangsdipolmoment 

p12 = ∫ ψ*2 erψ1dτ 

zusammen.

f =
8π2

3
m0ν21

he2
| p12 |2

Bei einer Frequenz von ν = 6 ⋅ 1014 s−1 ( λ = 500 nm ) 
ist die Oszillatorstärke f = 1 bei einem Dipolmoment 
von 
p21 = 3.4 ⋅ 10−29 Cm
also einem Abstand von 2.1 Å von 2 Elementarla-
dungen.

Emission von Licht  Die Emission von Licht erfolgt 
aus dem Anregungszustand eines Moleküls. Sie 
heisst beim Übergang zwischen Singletzuständen 
Fluoreszenz während die Phasphoreszenz einen Ü-
bergang zwischen Triplett sund Singlettzustand in-
volviert. Dieser Übergang zwischen den Systemen 
mit unterschiedlicher Spinmultiplizität heißt Inter-
kombination oder Intersystem.Crossing und ist trotz 
Spinverbot schwach erlaubt. In der Regel führt die 
Spin-Bahnkopplung dazu. Im Allgemeinen emittie-
ren Moleküle aus dem niedrigsten angeregeten Zu-
stand einer Multiplizität (wenn erlaubt). Diese Regel 
heisst Kasha‘s Regel. Das Diagramm in Abbildung 
2.60 wird Jablonski Diagramm genannt.
 

Strahlungslose Prozesse Neben den Prozessen, 
die die Absorption oder Emission von Licht beinhal-
ten gibt es auch Relaxationsprozesse die sich nicht 
unter Aussendung von Photonen ereignen. Solche 
Prozesse können den Energieübertrag in andere E-
nergieformen enthalten (z.B. Wärme = Schwingun-
gen). Aufgrund dieser strahlungslosen Prozesse 
führt nicht jeder Anregungsprozess zur Emission 
von Photonen und man definiert aus diesem Grund 
die Quanteneffizienz 

η =
Zahl der emittierten Quanten

Zahl der absorbierten Quanten

Gibt es keinerlei nichtstrahlende Prozesse, dann be-
trägt die Quanteneffizienz η = 1. Diese Werte wer-
den für einige Farbstoffe wie Rhodamin oder Anthra-
cen erreicht

Die Quanteneffizienz kann auch aus den Lebensdau-
ern gewonnen werden. Beträgt die Rate mit der Pho-
tonen emittiert werden 

kexp =
1

τexp

Dann ist diese durch die Summe aller Prozesse ge-
geben, die den Anregungszustand entvölkern. Wird 
der Anregungszustand durch einen strahlenden Pro-
zess und einen nicht strahlenden Prozess entvöl-
kert, so ist die Summe beider Raten gerade die ex-
perimentell detektierte Rate kexp = krad + knrad. Die 
Quanteneffizient η ergibt sich dann mit

η =
krad

krad + knrad

Die Zerfallsraten bzw. -zeiten sind mit Hilfe der zeit-
aufeglösten Spektroskopie zu erhalten. Für organi-
sche Moleküle liegen die Zerfallszeiten des Anre-
gungszustandes in der Regel im Bereich von eini-
gen Nanosekunden. Quanteneffizienzen sind eben-
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falls mit Hilfe quantitativer Absorptions- und Emissi-
onsspektroskopie zu erhalten. Hier wird dann u.a. 
das Verfahren der Anregungsspektroskopie ange-
wandt. Bei dieser Form der Absorptionsspektrosko-
pie wird bei einer bestimmten Wellenlänge die Emis-
sion der Probe als Funktion der Anregungswellenlän-
ge aufgetragen. Im vergleich zur Absorptionsspekt-
roskopie führen nur strahlungsbehaftete Prozesse 
zu einem Signal, während die Absorptionsspektro-
skopie keinen Aufschluss darüber gibt, was nach 
der Anregung passiert,

Ultra-Kurzzeit-Spektroskopie Mit Hilfe der Ultra-
Kurzzeit Spektroskopie werden Lebensdauern ange-
regter Zustände bestimmt. Begonnen hat diese 
Spektroskopie mit Blitzlicht Pulsen mit Mikrosekun-
den Dauer. Heutzutage sind Pulse von Femtosekun-
den und sogar Attosekunden erreichbar. Damit sind 
neben Schwingungen von molekularen Systemen 
auch chemische Reaktionen und Transferprozesse 
z.B. in photosynthetischen Lichtsammelkomplexen 
untersucht werden.

In der Regel kommen zwei Methoden zum Einsatz. 
Die erste Methode ist die der zeitaufgelösten Emissi-
onsspektroskopie und die zweite die der Pump-Pro-
be-Spektroskopie. 

a) zeitaufgelöste Emissionsspektroskopie Bei der 
zeitaufgelösten Emissionsspektroskopie werden 
Moleküle mit einem kurzen Laserpuls angeregt. 
Dabei wird die Probe in einen höheren elektroni-
schen Zustand versetzt aus dem sie spontan in 
den Grundzustand zurückkehrt. Dies kann auf 
mehreren Wegen geschehen (siehe Abbildung 2.
60). Sendet der angeregte Zustand ein Photon 
aus, so geschieht das zeitverzögert gegenüber 
dem Anregungspuls. Misst man also die Zeitdau-
er zwischen Anregungspuls wiederholt, so kann 
man ein Histogramm der Ankunftszeiten der Pho-

tonen erstellen (diese Methode nennt man Time 

Correlated Single Photon Counting - TCSPC). Die-
ses Histogramm gibt dann Auskunft über die Le-
bensdauer des angeregten Zustandes.

b) Pump-Probe-Spektroskopie In der Pump Probe 
Spektroskopie wird die Probe ebenfalls mit einem 
kurzen Laserpuls angeregt. Der Zustand der Pro-
be wird jedoch gezielt mit einem zweiten Licht-
puls abgefragt. Bei dem zweiten Lichtpuls kann 
es sich zum einen auch um einen Laserpuls han-
deln. Andererseits kann es sich auch um kurze 
Lichtpulse mit einem breiten Spektrum (Weißlicht) 
handeln. Da Pulse von wenigen Femtosekunden 

Dauer intrinsisch ein breites Frequenzspektrum 
umfassen müssen, ist mit extrem kurzen Pulse 
auch ein Spektrum über einen großen Wellenlän-
genbereich (siehe Abbildung 2.62) aufzunehmen. 
Eine optische Verzögerungsstrecke stellt dabei 
den Zeitpunkt der Abfrage gegenüber dem Anre-
gungspulse ein. Im Prinzip führt man mit dem Ab-
frage Puls dann eine Absorptionsmessung durch. 
Absorption erscheint dabei im Signal als postive 
Messgröße. Da man sich jedoch im Gegensatz 
zur konventionellen Absorptionsspektroskopie in 
einem Anregungszustand befindet, ist auch eine 
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stimmulierte Emission möglich, die als negatives 
Signal erkennbar ist (siehe Abbildung 2.62).

Linienbreiten
246 7. Emission und Absorption elektromagnetischer Strahlung durch Atome

7.4 Linienbreiten der Spektrallinien
Bei der Absorption oder Emission elektromagnetischer
Strahlung, die zu einem Übergang

∆E = Ei − Ek = h · νik

zwischen zwei Energieniveaus des Atoms führt, ist die
Frequenz νik nicht streng monochromatisch. Man be-
obachtet, selbst bei beliebig genauer Spektralauflösung
des verwendeten Spektralapparates, eine Verteilung
Pν(ν−νik) der emittierten bzw. absorbierten spektralen
Strahlungsleistung Pν um eine Mittenfrequenz ν0 = νik

(Abb. 7.16). Die spektrale Leistungsdichte Pν(ν) ist
die Leistung, die von der Lichtquelle im Frequenzin-
tervall ∆ν = 1 s−1 um die Frequenz ν abgestrahlt wird.
Man nennt Pν(ν − ν0) das Linienprofil einer Spektral-
linie. Das Frequenzintervall δν = |ν1 − ν2| zwischen
den beiden Frequenzen ν1 und ν2, bei denen die emit-
tierte spektrale Leistungsdichte Pν(ν) auf 1/2Pν(ν0)
abgesunken ist, heißt Halbwertsbreite. Häufig wird
die Halbwertsbreite auch im Kreisfrequenzmaß als
δω = 2πδν angegeben, oder als Wellenlängenintervall

δλ = (λ1 −λ2) = (c/ν1 − c/ν2) .

Aus λ = c/ν ergibt sich

δλ = − c
ν2

δν = −λ

ν
δν . (7.51)

Die relativen Halbwertsbreiten sind in allen Schreib-
weisen gleich, denn aus (7.51) folgt:

∣∣∣∣
δλ

λ

∣∣∣∣ =
∣∣∣∣
δν

ν

∣∣∣∣ =
∣∣∣∣
δω

ω

∣∣∣∣ . (7.52)

Man nennt den Spektralbereich innerhalb der Halb-
wertsbreite den Linienkern, die Bereiche außerhalb die
Linienflügel.

Es gibt mehrere Gründe für die endliche Linien-
breite:

• Die angeregten Energieniveaus der Atome sind
nicht beliebig scharf. Sie haben eine endliche
Energiebreite δ E, die zu einer entsprechenden
Frequenzbreite

δνik = (δ Ei + δ Ek)/h

führt (siehe Abschn. 3.3.5).
• Die emittierenden bzw. absorbierenden Atome

eines Gases bewegen sich auf Grund ihrer thermi-
schen Energie, sodass statistisch verteilte Doppler-
Verschiebungen der emittierten bzw. absorbierten

P /20

P0

P(ν)

δν

ν1 ν2ν0
ν

Linienkern

Linienflügel

Abb. 7.16. Linienprofil einer Spektrallinie

Lichtfrequenzen auftreten, die insgesamt zu einer
Linienverbreiterung führen.

• Auf Grund von Wechselwirkungen des emittieren-
den Atoms mit Nachbaratomen (z. B. bei Stößen)
werden die Energieniveaus des Atoms verschoben.
Diese Energieverschiebung hängt vom Energieni-
veau ab und vom Abstand zwischen den Stoß-
partnern. Bei statistisch verteilten Abständen führt
dies insgesamt zu einer Linienverbreiterung und
-verschiebung.

Wir wollen jetzt diese verschiedenen Effekte etwas
genauer behandeln.

7.4.1 Natürliche Linienbreite

Ein angeregtes Atom kann seine Anregungsenergie
durch Abstrahlung einer elektromagnetischen Welle
wieder abgeben (spontane Emission). Wir wollen
das angeregte Elektron durch das klassische Mo-
dell eines gedämpften harmonischen Oszillators mit
Masse m, Rückstellkonstante D und Eigenfrequenz
ω0 = √

D/m beschreiben (siehe Hertz’scher Dipol,
Bd. 2, Abschn. 6.4 und 6.5). Man erhält dann den zeit-
lichen Verlauf der Schwingungsamplitude x(t) aus der
Bewegungsgleichung

ẍ +γ ẋ +ω2
0x = 0 , (7.53)

wobei γ die Dämpfungskonstante ist (siehe Bd. 1,
Abschn. 10.4).

Halbwertsbreite ist die Breite einer Spektrallinie bei 
der Hälfte des Maximalsignals.

δv = |ν1 − ν2 | , δω = 2πδν, δλ = −
λ
ν

δν

Die Linienbreite eines Übergangs wird bestimmt 
durch
• die endliche Lebensdauer eines Anregungszustan-

des (oder auch Energieunschärfe der Zustände) 
δνik = (δEi + δEk)/h, natürliche Linienbreite

• im Gas durch die Bewegung der Moleküle und die 
daraus resultierende Dopplerverschiebung, in kon-
densierter Materie, durch die Wechselwirkung mit 
der Umgebung (inhomogene Verbreiterung)

• durch Stöße und damit Dephasierungsprozesse 
(homogene Verbreiterung)

Natürliche Linienbreite Betrachtet man den Über-
gang zwischen einem angeregten Zustand Ei und 
dem Grundzustand E0 als gedämpften Oszillator so 
ist die Dämpfung für die Linienbreite verantwortlich.

··x + γ ·x + ω2
0 x = 0

δωn = γ, δνn = γ /2π

Abbildung 2.62[http://
www.ipcms.unistra.fr/?page_id=16853]

Abbildung 2.61 Schematischer Aufbau für 
die Pump-Probe Spektroskopie312 15. Weiteres zur Methodik der Molekülspektroskopie

Abb. 15.12. (linke Seite)
Schematischer Aufbau eines
Anreg-Abfrage-Spektrometers.
Verstärkte Lichtimpulse werden
von einem teildurchlässi-
gen Spiegel in Anreg- und
Abfrage-Impuls aufgeteilt.
Durch nicht-linear optische
Effekte (z. B. parametrische
Frequenz-Konversion) wird die
Wellenlänge beider Impulse
unabhängig voneinander einge-
stellt. Der Anreg-Impuls löst in
der Probe die zu untersuchende
Reaktion aus. Der Abfrage-
Impuls mißt die dadurch
induzierte Transmissionsän-
derung der Probe nach einer
definierten Verzögerungszeit
(rechte Seite) Oben: Der Anreg-
Impuls löst in der Probe eine
Reaktion aus und erzeugt damit
eine Transmissionsänderung.
Die zeitliche Entwicklung der
Transmission (durchgezogene
Linie) gibt somit die Dynamik
des Reaktionsverlaufes wieder.
Mitte: Nach einer bestimmten
Verzögerungszeit ∆t erreicht
der Abfrage-Impuls die Probe.
Somit kann für diesen Zeitpunkt
die Transmissionsänderung be-
stimmt werden. Unten: Durch
mehrere Messungen für unter-
schiedliche Verzögerungszeiten
∆t wird der zeitliche Verlauf
der ausgelösten Reaktion in der
Probe aufgenommen

Die Veränderung des Lichtweges wird im allgemeinen rechnergesteuert über verfahr-
bare Spiegelpaare realisiert. Beispielsweise entspricht eine Verzögerungszeit ∆t von
1 ps einer Wegstreckendifferenz ∆x = c∆t von 0,3 mm.

Meistens ist es auch notwendig, die Wellenlängen (Farben) von Anreg- und Abfrage-
Impulsen individuell auf das untersuchte molekulare System abzustimmen. Dies wird
häufig über eine parametrische Frequenz-Konversion in nicht-linear optischen Me-
dien realisiert (Wellenlängenwandler). Dabei kann oftmals durch nachfolgende Impuls-
Kompressionstechniken sogar noch eine weitere Verkürzung der erzeugten Licht-
Impulse und damit eine erhöhte zeitliche Auflösung des Experiments erreicht werden.

Die neuesten Weiterentwicklungen der verschiedenen Techniken zur Frequenz-
Konversion ermöglichen es heute auch ultrakurze Lichtimpulse in einem Spektral-
bereich von wenigen Tera-Hertz bis hin zu harter Röntgenstrahlung zu erzeugen. Dies
erlaubt nun Experimente mit höchster Zeitauflösung in einem weiten Spektralbereich. Je
nach Wahl der Experimentführung ist es mit der Anreg-Abfrage-Spektroskopie möglich
zeitaufgelöste Messungen von Absorption, Emission, Streuung und Beugung durchzu-
führen. Mit der verfügbaren Lasertechnik lassen sich Pulsdauern und Pulsintervalle bis
herunter zu einigen fs erzeugen und damit dynamische Prozesse bis herunter zu etwa
10 fs messen.

Ein eindrucksvolles Beispiel ist die Photodissoziation des Moleküls NaJ, Abb. 15.13.
Mit dem Anregungspuls mit einer Wellenlänge von 310 nm wird das Molekül NaJ in
einen Zustand [NaJ]∗ angeregt. Es kann in diesem Zustand dissoziieren in Na + J, es
kann aber auch mit einer gewissen Wahrscheinlichkeit im Zustand [NaJ]∗ oszillieren und
erst nach einer oder nach wenigen Schwingungsperioden dissoziieren. Dieses zeitliche
Verhalten wird mit dem zweiten, dem Abfragepuls, beobachtet. Wenn man mit diesem
bei der Wellenlänge 589 nm die Absorption des freien Na-Atoms mißt – obere Kurve
in Abb. 15.13 – dann mißt man damit den zeitlichen Verlauf der Dissoziation. Diese
nimmt mit der Periode der Schwingung des Komplexes [NaJ]∗, 1,25 ps ≡ 27 cm−1 zu.
Mit dieser Periode kann der Übergang vom gebundenen in den dissoziierten Zustand
erfolgen. Nach rund zehn Oszillationen ist die Dissoziation vollständig.

f.cichos@me.com
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Die Lebensdauer eines Anregungszustandes und 
damit die Dämpfungskonstante ist mit dem Einstein-
koeffozienten der spontanen Emission verknüpft.

τi =
1
Ai

Damit ist auch die Linienbreite direkt mit der Lebens-
dauer des Anregungszustandes verknüpft.

δωn = Ai =
1
τi

δνn =
Ai

2π
=

1
2π τi
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ein Lorentzprofil. Die volle Halbwertsbreite δωn ergibt
sich aus (7.60) zu:

δωn = γ ⇒ δνn = γ /2π . (7.61)

Diese Halbwertsbreite heißt natürliche Linien-
breite , weil sie ohne fremde Einflüsse nur durch
die endliche Abstrahldauer des Atoms entsteht.

Anmerkung

Manchmal findet man in der Literatur eine andere Nor-
mierung, bei der die Konstante C so gewählt wird, dass
P0 = Pω(ω0) die spektrale Leistung in der Linienmitte
wird. Man erhält dann C = (γ 2/4) P0.

Die natürliche Linienbreite hängt ab von den
mittleren Lebensdauern der am Übergang beteiligten
Niveaus, wie man aus folgender Überlegung erkennt:

Multiplizieren wir (7.53) mit mẋ, so erhalten wir

mẋẍ + mω2
0xẋ = −γ mẋ2 . (7.62)

Dies lässt sich schreiben als

d
dt

[m
2

ẋ2 + m
2

ω2
0x2

]
= dW

dt
= −γ mẋ2 , (7.63)

da der Ausdruck in der Klammer die Gesamtenergie
W = Ekin + Epot darstellt. Setzt man x(t) aus (7.55) in
die rechte Seite von (7.63) ein, so ergibt dies für γ ≪
ω0 die abgestrahlte Leistung

P = dW
dt

= −γ mx2
0ω

2
0 e−γ t sin2 ω0t . (7.64)

Der Mittelwert über eine Schwingungsperiode ist
wegen ⟨sin2 ω0t⟩ = 1/2:

P = dW
dt

= −1
2

γ mx2
0ω

2
0 e−γ t . (7.65)

Da die Abnahme der Energie des Oszillators durch
die Abstrahlung bewirkt wird, sieht man aus (7.65),
dass die abgestrahlte Leistung exponentiell abklingt
und nach der mittleren Lebensdauer τ = 1/γ auf 1/e
ihres Anfangswertes P(t = 0) abgeklungen ist.

In Abschn. 7.3 hatten wir gesehen, dass die mittlere
Lebensdauer eines Atomzustandes τi = 1/Ai durch

den Einstein-Koeffizienten Ai der spontanen Emis-
sion bestimmt wird. Ersetzt man also die klassische
Dämpfungskonstante γ durch die spontane Über-
gangswahrscheinlichkeit Ai , so können die klassisch
hergeleiteten Formeln direkt übernommen werden,
wenn der Übergang von einem angeregten Zustand Ei

in den Grundzustand E0 erfolgt. Wir erhalten dann für
die natürliche Linienbreite

δωn = Ai = 1
τi

⇒ δνn = Ai

2π
= 1

2π · τi
. (7.66)

Gleichung (7.66) lässt sich auch aus der Heisen-
berg’schen Unbestimmtheitsrelation (Abschn. 3.3) her-
leiten. Bei einer Lebensdauer τi ist die Energie des
strahlenden Zustandes nur bis auf eine Unschärfe
∆Ei = !/τi bestimmbar. Die Frequenz ν des Übergan-
ges hat daher die Unschärfe

∆ν = ∆E/h = 1
2πτi

⇒ ∆ν = δνn .

Bei einem Übergang Ei → Ek zwischen zwei an-
geregten Niveaus tragen beide Lebensdauern τi und τk

zur natürlichen Linienbreite bei, da die entsprechen-
den Energieunschärfen beider Niveaus sich addieren
(Abb. 7.18). Man erhält dann

∆E = ∆Ei +∆Ek

⇒ δνn = 1
2π

(
1
τi

+ 1
τk

)
. (7.67)

BEISPIELE

1. Die natürliche Linienbreite der Natrium-D-Linie,
die bei einem Übergang vom angeregten 3P1/2-
Zustand (τ = 16 ns) zum Grundzustand emittiert
wird, ist

δνn = 109/(16 ·2π) ≈ 107 s−1 = 10 MHz .

Da die Frequenz der Linienmitte ν0 = 5 ·1014 s−1

ist, erkennt man, dass die Dämpfung des entspre-
chenden klassischen Oszillators äußerst klein ist.
Erst nach 8 ·106 Schwingungsperioden fällt die
Amplitude auf 1/e ihres Anfangswertes ab, so-
dass die oben verwendete Näherung γ ≪ ω0 voll
gerechtfertigt ist.

Dopplerverbreiterung Bewegt sich ein Atom bei der 
Emission gegenüber einem ruhenden Beobachter 
so sieht der Beobachter eine verschobene Emissi-
onsfrequenz, die sich zu 
ωe = ω0 + k ⋅ v

Entsprechendes gilt auch für die Absorption von 
Licht durch ein gegenüber der Lichtquelle bewegtes 
Objekt, wobei die Quelle bei der Frequenz ω emit-
tiert.

ω′� = ω − k ⋅ v

Damit das Molekül die Strahlung absorbieren kann 
muss ω′� = ω0 sein, d.h. 

ω = ωa = ω0 + k ⋅ v
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(∆ + ∆ )E E / hi k

E

Ei

Ek ∆Ek

∆Ei

Pν(ν)

ν

Abb. 7.18. Natürliche Linienbreite als Folge der Energie-
unschärfe der am Übergang beteiligten Niveaus

2. Für metastabile angeregte Zustände wird die Le-
bensdauer sehr lang und die entsprechende natür-
liche Linienbreite sehr klein. So kann z. B. der
22S1/2-Zustand des H-Atoms nicht durch einen
elektrischen Dipolübergang in den Grundzustand
12S1/2 übergehen, sondern nur durch eine Zwei-
photonen-Emission, die aber wesentlich unwahr-
scheinlicher ist als ein Einphotonenübergang (siehe
Abschn. 7.2.4).
Seine spontane Lebensdauer ist τ ≈ 0,12 s, sodass
die natürliche Linienbreite des Zweiphotonen-
Überganges, δνn ≈ 1,3 s−1, die man mit speziellen
Methoden in Absorption beobachten kann, extrem
schmal wird.

7.4.2 Doppler-Verbreiterung

Bewegt sich ein angeregtes Atom mit der Geschwin-
digkeit v = {vx, vy, vz}, so wird die Mittenfrequenz ω0
des vom Atom in Richtung des Wellenvektors k emit-
tierten Lichtes für einen ruhenden Beobachter infolge
des Dopplereffektes verschoben zu

ωe = ω0 + k ·v mit |k| = k = 2π/λ (7.68)

(Abb. 7.19). Auch die Absorptionsfrequenz ωa eines
Atoms, das sich mit der Geschwindigkeit v bewegt,
ändert sich entsprechend. Fällt eine ebene Welle mit
dem Wellenvektor k und der Frequenz ω auf das Atom,
so erscheint diese Frequenz ω im System des beweg-
ten Atoms dopplerverschoben zu ω′ = ω− k ·v. Damit
das Atom in seinem Ruhesystem genau auf seiner Ei-

genfrequenz ω0 absorbieren kann, muss ω′ = ω0 sein,
d. h. die Frequenz der einfallenden Welle muss

ω = ωa = ω0 + k ·v (7.69)

sein, damit sie vom Atom absorbiert werden kann. Fällt
die Lichtwelle in z-Richtung ein, so ist k = {0, 0, kz}
und k ·v = kz ·vz, sodass die Absorptionsfrequenz

ωa = ω0 + kzvz = ω0(1 + vz/c) (7.70)

wird, wobei kz = ω0/c benutzt wurde (Abb. 7.19b).
Im thermischen Gleichgewicht haben die Atome

eines Gases eine Maxwell’sche Geschwindigkeits-
verteilung (siehe Bd. 1, Abschn. 7.3). Für die Zahl
ni(vz) dvz der Atome pro Volumeneinheit im absorbie-
renden Zustand Ei mit Geschwindigkeitskomponenten
vz im Intervall vz bis vz + dvz gilt dann

ni(vz) dvz = Ni

vw ·√π
e−(vz/vw)2

dvz , (7.71)

wobei vw = (2kBT/m)1/2 die wahrscheinlichste Ge-
schwindigkeit ist, kB die Boltzmannkonstante und
Ni =

∫ +∞
−∞ ni(vz) dvz die Gesamtzahl aller Atome pro

Volumeneinheit im Zustand Ei .
Drückt man in (7.71) vz und dvz mithilfe der Be-

ziehung (7.70) durch ω und dω aus, so erhält man mit

P(ω)

ωω0

a) b)

z

y

x
Detektor

ω

vz0

δωD

c) δv vz w= ⋅ ⋅2 2ln

k
→ v

→

k
→

v
→

ω ωe k v= + ⋅
→ →

0 ω ωa k v= + ⋅
→ →

0

hω0

Abb. 7.19a–c. Zum Dopplereffekt

Bei einfallendem Licht in z-Richtung ist k = {0,0,kz} 
wird damit 

ωa = ω0 + kzvz = ω0(1 + vz /c)

Da im Gas die Moleküle nicht mit einer konstanten 
Geschwindigkeit fliegen, sondern entsprechende 
der Maxwell Boltzmann Statistik eine Geschwindig-
keitsverteilung aufweisen, ist die Zahl der Moleküle 
im Intervall vz, vz + dvz

ni(vz)dvz =
Ni

vw π
e−(vz /vw)2dvz

Durch den Zusammenhang zwischen vz und der Fre-
quenz ω erhält man
vz = c(ω /ω0 − 1) und dvz = (c /ω0)dω und damit

ni(ω)dω =
cNi

ω0vw π
e−[c(ω−ω0)/(ω0vw)]2dω

Damit ist auch die dopplerverbreiterte Spektrallinie 
definiert, deren Halbwertsbreite sich damit zu

δωD = 2 ln2 ω0vw /c
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vz = c(ω/ω0 −1) und dvz = (c/ω0) dω die Anzahl der
Atome

ni(ω) dω = c · Ni

ω0 ·vw ·√π
e−

[
c(ω−ω0)/(ω0 ·vw)

]2

dω ,

(7.72)

deren Absorption (bzw. Emission) in das Frequenz-
intervall zwischen ω und ω+ dω fällt.

Da die emittierte bzw. absorbierte Strahlungsleis-
tung P(ω) proportional zu ni(ω) ist, wird das Profil der
dopplerverbreiterten Spektrallinie

P(ω) = P(ω0) · e−
[

c(ω−ω0)/(ω0·vw)
]2

. (7.73)

Dies ist eine Gaußfunktion, die symmetrisch zu ω =
ω0 ist. Ihre volle Halbwertsbreite δωD = |ω1 −ω2| mit
P(ω1) = P(ω2) = 1/2 P(ω0) heißt Dopplerbreite . Aus
(7.73) ergibt sich:

δωD = 2
√

ln 2 ·ω0 ·vw/c . (7.74a)

Setzt man für Atome der Masse m vw = (2kBT/m)1/2

ein, so wird die Dopplerbreite

δωD = (ω0/c)
√

(8kBT · ln 2)/m . (7.74b)

Mit (4 · ln 2)−1/2 ≈ 0,6 lässt sich (7.73) auch schreiben
als

P(ω) = P(ω0) · e−
[
(ω−ω0)/(0,6 δωD)

]2

. (7.75)

Man sieht aus (7.74b), dass die Dopplerbreite
δωD linear mit der Frequenz ω0 ansteigt, mit
steigender Temperatur T proportional zu

√
T zu-

nimmt und mit zunehmender Masse m wie 1/
√

m
abnimmt.

Erweitert man den Radikanden in (7.74b) mit
der Avogadrozahl NA, so erhält man mit der Mol-
masse M = NA ·m und der allgemeinen Gaskonstante
R = NA ·kB den zahlenmäßig schnell zu berechnenden
Ausdruck im Frequenzmaß ν = ω/2π:

δνD = 2ν0

c

√
(2RT/M) · ln 2

= 7,16 ·10−7 ν0 ·
√

T/M · s−1 , (7.76)

mit T in K und M in g/mol.

BEISPIELE

1. Lyman-α-Linie des Übergangs 2 P → 1 S im
H-Atom: λ = 121,6 nm ⇒ ν0 = 2,47 · 1015 s−1,
T = 1000 K, M = 1 g = 10−3 kg ⇒ δνD = 5,6 ·
1010 s−1 = 56 GHz, δλD = 2,8 ·10−3 nm.

2. Na-D-Linie des Überganges 3 P1/2 → 3 S1/2 im
Na-Atom: λ = 589,1 nm, ν0 = 5,1 ·1014 s−1, T =
500 K, M = 0,023 kg ⇒ δνD = 1,7 ·109 s−1, δλD =
2 ·10−3 nm.

Man sieht aus den Beispielen, dass im sichtbaren
Gebiet die Dopplerverbreiterung die natürliche
Linienbreite um etwa zwei Größenordnungen
übertrifft.

Dies bedeutet, dass die natürliche Linienbreite
von der viel größeren Dopplerbreite völlig über-
deckt wird und deshalb nicht ohne besondere expe-
rimentelle Tricks direkt messbar ist [7.3–5] (siehe
Abschn. 10.2.7). Man kann sie jedoch durch Messung
der spontanen Lebensdauer des emittierenden Zustands
bestimmen (siehe Abschn. 7.3).

Man beachte jedoch, dass bei einem Gaußprofil
die Leistung P(ω) für große Werte von ω−ω0 viel
schneller gegen null geht als bei einem Lorentzprofil
(Abb. 7.20). Deshalb kann man oft aus den extremen
Linienflügeln noch Informationen über das Lorentz-
profil erhalten, auch wenn die Dopplerbreite δωD
wesentlich größer ist als die natürliche Linienbreite
δωn.

P(ω)

ω0
ω

γ

Gauß

Lorentz

( ) ( )
P P=

− +0
0

2 2
2

2
γ π

ω ω γ
/

/

P e D∝
− −

⋅
⎛
⎝

⎞
⎠

ω ω
δω

0
2

0 6,

Abb. 7.20. Vergleich von Lorentzprofil und Gaußprofil mit
gleicher Halbwertsbreite
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vz = c(ω/ω0 −1) und dvz = (c/ω0) dω die Anzahl der
Atome

ni(ω) dω = c · Ni

ω0 ·vw ·√π
e−

[
c(ω−ω0)/(ω0 ·vw)

]2

dω ,

(7.72)

deren Absorption (bzw. Emission) in das Frequenz-
intervall zwischen ω und ω+ dω fällt.

Da die emittierte bzw. absorbierte Strahlungsleis-
tung P(ω) proportional zu ni(ω) ist, wird das Profil der
dopplerverbreiterten Spektrallinie

P(ω) = P(ω0) · e−
[

c(ω−ω0)/(ω0·vw)
]2

. (7.73)

Dies ist eine Gaußfunktion, die symmetrisch zu ω =
ω0 ist. Ihre volle Halbwertsbreite δωD = |ω1 −ω2| mit
P(ω1) = P(ω2) = 1/2 P(ω0) heißt Dopplerbreite . Aus
(7.73) ergibt sich:

δωD = 2
√

ln 2 ·ω0 ·vw/c . (7.74a)

Setzt man für Atome der Masse m vw = (2kBT/m)1/2

ein, so wird die Dopplerbreite

δωD = (ω0/c)
√

(8kBT · ln 2)/m . (7.74b)

Mit (4 · ln 2)−1/2 ≈ 0,6 lässt sich (7.73) auch schreiben
als

P(ω) = P(ω0) · e−
[
(ω−ω0)/(0,6 δωD)

]2

. (7.75)

Man sieht aus (7.74b), dass die Dopplerbreite
δωD linear mit der Frequenz ω0 ansteigt, mit
steigender Temperatur T proportional zu

√
T zu-

nimmt und mit zunehmender Masse m wie 1/
√

m
abnimmt.

Erweitert man den Radikanden in (7.74b) mit
der Avogadrozahl NA, so erhält man mit der Mol-
masse M = NA ·m und der allgemeinen Gaskonstante
R = NA ·kB den zahlenmäßig schnell zu berechnenden
Ausdruck im Frequenzmaß ν = ω/2π:

δνD = 2ν0

c

√
(2RT/M) · ln 2

= 7,16 ·10−7 ν0 ·
√

T/M · s−1 , (7.76)

mit T in K und M in g/mol.

BEISPIELE

1. Lyman-α-Linie des Übergangs 2 P → 1 S im
H-Atom: λ = 121,6 nm ⇒ ν0 = 2,47 · 1015 s−1,
T = 1000 K, M = 1 g = 10−3 kg ⇒ δνD = 5,6 ·
1010 s−1 = 56 GHz, δλD = 2,8 ·10−3 nm.

2. Na-D-Linie des Überganges 3 P1/2 → 3 S1/2 im
Na-Atom: λ = 589,1 nm, ν0 = 5,1 ·1014 s−1, T =
500 K, M = 0,023 kg ⇒ δνD = 1,7 ·109 s−1, δλD =
2 ·10−3 nm.

Man sieht aus den Beispielen, dass im sichtbaren
Gebiet die Dopplerverbreiterung die natürliche
Linienbreite um etwa zwei Größenordnungen
übertrifft.

Dies bedeutet, dass die natürliche Linienbreite
von der viel größeren Dopplerbreite völlig über-
deckt wird und deshalb nicht ohne besondere expe-
rimentelle Tricks direkt messbar ist [7.3–5] (siehe
Abschn. 10.2.7). Man kann sie jedoch durch Messung
der spontanen Lebensdauer des emittierenden Zustands
bestimmen (siehe Abschn. 7.3).

Man beachte jedoch, dass bei einem Gaußprofil
die Leistung P(ω) für große Werte von ω−ω0 viel
schneller gegen null geht als bei einem Lorentzprofil
(Abb. 7.20). Deshalb kann man oft aus den extremen
Linienflügeln noch Informationen über das Lorentz-
profil erhalten, auch wenn die Dopplerbreite δωD
wesentlich größer ist als die natürliche Linienbreite
δωn.

P(ω)

ω0
ω

γ

Gauß

Lorentz

( ) ( )
P P=

− +0
0

2 2
2

2
γ π

ω ω γ
/

/

P e D∝
− −

⋅
⎛
⎝

⎞
⎠

ω ω
δω

0
2

0 6,

Abb. 7.20. Vergleich von Lorentzprofil und Gaußprofil mit
gleicher Halbwertsbreite

Stoßverbreiterung Die Stoßverbreiterung ist eine ho-
mogene Verbreiterung. In einem vereinfachten klassi-
schen Bild bringt ein Stoß eines angeregten Mole-
küls mit einem anderen Objekt, die Schwingung des 
Anregungsdipols außer Phase oder befördert das 
Molekül aus dem Anregungszustand in den Grund-
zustand. Durch die Phasensprünge nach endlicher 
Zeit liefert die Fouriertransformierte der Schwingung 
nicht mehr die gleiche sondern eine größere spektra-
le Breite als ohne die Phasensprünge. Da alle Mole-
küle in gleicher Art und Weise diese Stöße erfahren, 
ist dies ein homogener Verbreiterungsmechanis-
mus. Eine genauere Analyse is im Demtröder zu fin-
den. 

Einzelmolekülspektroskopie
Die Einzelmolekülspektroskopie umfasst Verfahren, 
die es ermöglichen einzelne Chromophore (organi-
sche Moleküle, anorganische Objekte wie z.B. Halb-
leiternanokristalle oder Defektzentren) mit Hilfe opti-

scher Signale sichtbar zu machen. Die große Schi-
werigkeit dabei besteht darin ausreichend Kontrast 
zu den Molekülen der umgebenden Matrix zu erhal-
ten. Dies wird in der Regel mit Hilfe der Fluoreszenz 

erreicht.
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Abbildung 2.64 Einzelmolekülspektroskopie 
an inhomogen verbreiterten Linien

Abbildung 2.63 



Jedes einzelne Chromophore ist ein einzelnes Quan-
tensystem, dass über die Umgebung und sich 
selbst Auskunft geben kann. Mit Hilfe einzelner 
Quantensysteme können Theorien überprüft werden 
oder quanteninformationsverarbeitende Systeme 
realisiert werden. 
Es werden allgemein zwei Verfahren für die Detekti-
on einzelner Chromophore eingesetzt. Das erste Ver-
fahren, mit dem über die Fluoreszenz einzelne Mole-
küle nachgewiesen wurden ist das Verfahren der 
spektralen Selektion. Dabei werden einzelne Chrom-
ophore in Kristalle eingebaut, z.B. Pentacene in p-
Terphenyl. 

 
Durch die Wechselwirkung der Farbstoffe mit dem 
Kristall hat jeder Farbstoff eine leicht unterschiedli-
che Absorptions- und Emissionfrequenz. Damit ist 
die Absorptionslinie inhomogen verbreitert. Ver-
dünnt man die Konzentration der Moleküle im Kris-
tall, wird an den Kanten der Absorptionsbande im-
mer mehr der Einfluss einzlener Absorptionslinien 
im Kristall sichtbar (siehe Abbildung 2.64).
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Magnetische Kernresonanz

Kernspin im Magnetfeld Ein Atomkern mit dem Ge-
samtspin I besitzt ein magnetisches Moment von

μI = γI
wobei γ das gyromagnetische Verhältnis ist. Verwen-
det man das Kernmagneton als Einheit, dann ist

μI =
gI μK

ħ
I   mit   μK = 0.505 ⋅ 10−26Am2

Der Drehimpuls des Kerns ist quantisiert und es gilt 
für den Betrag des Kernmomentes

| I | = I(I + 1)ħ

Im Magnetfeld kann nun eine Komponente des Dreh-
impulses bestimmt werden, d.h. 

< Iz > = mIħ  mit   mI = I, I − 1,… − I

und < μz > = γ ħmI = gI μKmI.

Damit wird die Wechselwirkungsenergie des magne-
tischen Kernmomentes mit den äußeren Magnetfeld

V = − μI ⋅ B0 = − gI μK B0mI

Die Energiedifferent zwischen zwei benachbarten 
Energieniveaus im Magnetfeld ist damit 

ΔE = gI μK B0

D.h. furvh Einstrahlung von elektromagnetischer 
Strahlung der Frequzenz

ν =
ΔE
ħ

=
gI μK

ħ
B0

kann man Übergänge zwischen diesen beiden Ener-
giezuständen anregen.

Messung der Kernspin-Resonanz Jedes einzelne 
Kernmoment in einer Probe wird zu einem gesam-
ten magnetischen Moment aufaddiert. Das gesamte 
magnetische Moment pro Volumen ist die Magneti-
sierung

M =
N
V

< μ >

wobei N die Zahl der Dipolmomente ist und < μ >
das mittlere magnetische Moment pro Kern.
Die Besetzung der Energieniveaus ist nun durch die 
Boltzmann Verteilung gegeben

N1 − N2

N1 + N2
=

1 − e−gI μK B0/kBT

1 + e−gI μK B0/kBT
≈ gI μK B02kBT

Bei einem Magnetfeld von B0 = 1.4 T ist dieses Ver-
hältnis nur 2.6 ⋅ 10−6, d.h. der Besetzungszahlunter-
schied ist extrem klein.
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Spezielle Relativitätstheorie
3
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Kernphysik
4



Alpha Zerfall

Experimentelle Befunde

• Reichweite von alpha-Teilchen ist gleich, d.h. glei-
che Energie

• Reichweite von alpha Teilchen ist gleich in Grup-
pen, mit jeweils diskreter Energie

• kinetische Energie der alpha Teilchen hängt vom 
Zustand von Mutter und Tochterkern ab

• angeregter Mutterkern -> höhere kinetische Ener-
gie der alpha-Teilchen

• angeregter Tochterkern -> niedrigere kinetische E-
nergie der alpha Teilchen

• beim Zerfall gilt die Energie- und Impulserhaltung 
und es wird nur ein Teilchen (alpha Teilchen emit-
tiert)

• zwischen der Zerfallsrate und der Reichweite der 
alpha-Teilchen gibt es einen einfachen Zusammen-
h a n g ( G e i g e r , N u t t a l 1 9 1 1 ) 

log(λ) = A + B ⋅ log(Rα)

• konstanten A und B sind für alle Atome einer Zer-
fallsreihe gleich trotz unterschiedlichem λ

• die Reichweite Rα ist proportional zur Energie der 
Teilchen E3/2

α , d.h. log(Eα) = a + b ⋅ log(λ)

Modell des Alpha Zerfalls nach Gamow

•Kern A
Z X ist bis zur Energie Emax  mit Protonen und 

Neutronen gefüllt

•ein alpha Teilchen kann im Kern mit einer Wahr-
scheinlichkeit W1 angeregt werden

•der angeregte Zustand Eα liegt unterhalb der Cou-
lomb  Barriere

•Kernkräfte haben eine Reichweite von r0A1/3, d.h. 
das Maximum der Barriere liegt bei

Epot =
Z1Z2

4πϵ0r0(A1/3
1 + A1/3

2 )

•es gilt Eα < Epot, d.h. das alpha-Teilchen kann klas-
sich nicht aus dem Kern entfliehen
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Abbildung 4.1 [aus Demtröder EXP4] Abbildung 4.2 [aus Demtröder EXP4]



•alpha-Zerfall kann aber über einen Tunnelprozess 
erklärt werden

•Tunneln durch rechteckige Barriere
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Eine beliebige Barriere kann dann durch das Pro-
dukt von Tunnelwahrscheinlichkeiten durch eine Se-
rie von rechteckigen Tunnelbarrieren unterschiedli-
cher Höhe beschrieben werden.
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Anwendung auf den alpha-Zerfall ergibt
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Damit ergibt sich für die Halbwertszeit
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Abbildung 4.3 
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•die meisten alpha Strahler sind schwerer als Pb 
(Z=82)

•bei leichteren Kernen (A=240) ist der alpha Zerfall 
zwar möglich, die Energie jedoch so klein, dass 
die Lebensdauer extrem groß wird und der Zerfall 
nicht beobachtet wird

• 222
86 Rn verursacht 40% der natürlichen Strahlungs-
belastung

•Tunnelprozess ist auch umgekehrt, d.h. für die Fusi-
on zweier Kerne Z1 und Z2 von Bedeutung 

• 2
1H +2

1 H →3
2 He + n (3.27 MeV )

• 2
1H +3

1 H → 4
2He + n (17.6 MeV ) wird bei kontrol-

lierter Fusion verwendet

•Beginn des Fusionszyklus in Sternen
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Beta Zerfall

Experimentelle Befunde

•neben alpha Strahlung wird bei vielen Zerfällen 
auch die Emission von Elektronen und Positronen 
beobachtet

• 225
88 Ra →225

89 Ac + β−

• 15
8 O →15

7 N + β+

•Energie der beta-Strahlung ist kontinuierlich

Probleme

•beim Zerfall in zwei Teilchen haben Tochterkern 
und Elektron/Positron den gleichen Impuls nur ent-
gegengesetzt. Experimentell findet man aber auch 
die Emission in den gleichen Halbraum

Die Energie der emittierten Teilchen ist festgelegt 
und kann damit nicht kontinuierlich sein, wenn es 
ein Zweikörperproblem ist.

•Es müsst zudem aus einem u-g Kern ein g-u Kern 
mit ganzzahligem Spin entstehen, das das Elekt-
ron einen halbzahligen Spin trägt. Alle beobachte-
ten g-u Kerne haben aber halbzahligen Spin

D.h. entweder sind Energiesatz und Impulssatz ver-
letzt, oder der Zerfallsprozess sieht anders aus.

Lösung
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Abbildung 4.4 



Es entsteht beim Zerfall ein weiteres Teilchen (Pauli 
1930 postulierte das Neutron mit Spin ħ /2 ). Nach 
der Entdeckung des Neutrons durch Chadwick mit 
mp ≈ mn wurde das Teilchen Neutrino ν genannt (klei-
nes Neutron). Aus Symmetriegründen muss es dann 
auch ein Antineutrino ν̄ geben.

Nachweis des Neutrinos erfolgte 1955 durch Reines 
und Cowan

ν̄ + p → n + e−

Das Proton stammt aus einer H2O + CdCl2 Lösung. 
Das Positron stößt mit den Cd Atomen und erzeugt 
zwei γ Quanten

e+ + e− → γ + γ (hνγ = 0.5 MeV )

Modell des Betazerfalls

Umwandlung eines Neutrons in ein Proton

A
Z X → A

Z+1Y + e− + ν̄

Das Neutron zerfällt in 

n → p + e + ν̄

Das Elektron verlässt gemeinsam mit dem Neutrino 
sofort den Kern, da es nach Unschärfe nicht im 
Kern sein darf.

Das Neutron hat eine größere Masse als das Proton 
und zerfällt deshalb spontan nach 887 s. Im Kern ist 
der Zerfall nur möglich, wenn die Energie des Mut-
terkerns größer als die des Tochterkerns ist. Das 
passiert entspechend der Abbildung. 

Umwandlung eines Protons

A
Z X → A

Z−1Y + e+ + ν

Proton ist frei stabil. Kann aber im Kern in 

p → n + e+ + ν

zerfallen. Der Prozess wird möglich entsprechend
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Die Energieverteilung der Elektronen/Positronen 
beim Betazerfall wird durch eine Modell nach Fermi 
beschrieben.

Fermi Modell beschreibt den Übergang von Anfangs-
zustand | i >  in den Endzustand | f > unter Emissi-
on eine Elektrons und eines Antineutrinos

Ee + Eν = Emax = E0

wobei die Zerfallsrate N(pe) bei dem ein Elektron/Po-
sitron mit dem Impuls pe erzeugt wird sich aus Fer-
mi‘s goldener Regel mit 

N(pe)dpe =
2π
ħ

⟨ψf |HI |ψi⟩
dn
dE

ergibt. Hier ist HI der Hamilton -Operator der schwa-
chen Wechselwirkung, ψi die Ausgangswellenfunkti-
on des Kerns und ψf die Wellenfunktion des Endzu-
standes des Kerns. Das daraus gebildete Matrixele-
ment Hfi = ⟨ψf |HI |ψi⟩ kann im Rahmen der Dirac 
Theorie berechnet werden, ist jedoch nur schwach 
energieabhängig. Es beschreibt die Wahrscheinlich-
keit für den Kernübergang AZ X → A

Z+1Y.

Die Form der Energieverteilung wird im Wesentli-

chen durch die Zustandsdichte dn
dE0

 bestimmt, wel-

che angibt, welche energetischen Zustände für das 
entstehende Elektron/Positron bzw. das Neutrino 
verfügbar sind. Um diese Zustandsdichte zu berech-
nen kann man von einem 3-dimensionalen Potential-
kasten ausgehen, dessen Energieeigenwerte sich 
aus

E =
1

2m ( π ħ
a )

2

(λ2
x + λ2

z + λ2
z )

mit den Quantenzahlen λx, λy, λz und der Breite des 
Potentialtopfe a ergeben. Der Impuls des emittierten 
Teilchens lässt sich dann als

p2 = 2mE = ( π ħ
a )

2

ρ2

darstellen, wobei ρ2 = (λ2
x + λ2

z + λ2
z ). Die Zustands-

dichte lässt sich nun aus der Zahl der Gitterpunkte 
mit den Kombinationen λx, λy, λz in einer infinitesimal 
dünnen Kugelschale im Phasenraum bestimmen. 
Dieses Volumen ist

dV = 4πρ2dρ

wobei nur 1/8 dieses Volumens aufgrund der positi-
ven Quantenzahlen zur Zustandsdichte beiträgt. Mit 

dn = 1/2πρ2dρ und ρ = ap /π ħ und dρ = a /π ħ ergibt 
sich

dn =
4πa3p2dp

ħ3
=

a3p2dp
2ħ3π2

Nun muss gleichzeitig ein Zustand für sowohl das 
Elektron/Positron als auch das Neutrino gefunden 
werden, wodurch sich die gesamte Zustandsdichte 
zu
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Abbildung 4.5 



dn
dE0

=
dnνdne

dE0
=

a6

4ħ6π4
p2

ν dpν p2
e dpe

1
dE0

berechnen lässt. Nimmt man an, dass das Neutrino 
eine verschwindend kleine Ruhemasse hat und sich 
mit Lichtgeschwindigkeit fortbewegt, kann man 
pν = (E0 − Ee)/c und dpν /dE0 = 1/c ersetzen und er-
hält

dn
dE0

=
a6

4ħ6π4c3
p2

e (E0 − Ee)2dpe

D.h. auch die Rate mit der Elektronen/Positronen 
bei einem Beta-Zerfall detektiert werden, ist proporti-
onal zum Quadrat des Impulses und der Energie.

N(p)dp ∝ p2(E0 − E )2dp

Trägt man also N(p)/p2 über der Energie E auf, so 

erhält man eine Gerade, die an der Stelle E = E0 die 
x-Achse schneidet und deren Anstieg etwas über 
das Matrixelement Hfi verrät. Diese Auftragung 

heisst Fermi-Kurie-Diagramm (Abbildung -.- ) und 
würde allerdings für den Fall, dass das Neutrino ei-
ne Ruhemasse hat von einer Geraden abweichen. In 
diesem Fall schneidet die Kurve bereits vor E = E0 
die x-Achse. Aktuelle Messungen geben als obere 
Schranke eine Ruhemasse von 2.2 eV /c2 an.

Experimentelle Untersuchung des Beta Zerfalls

Zur experimentellen Untersuchung des Beta Zerfalls 
wird ein Teil der Elektronen durch einen Spalt einge-
koppelt und deren Energie über ein Magnetfeld un-
tersucht. Dabei ist

mv2

R
= evB mv = ReB

und damit die kinetische Energie

Ekin =
m
2

v2 =
1

2m
R2e2B2

Damit kann am Ende die Zahl der Elektronen für ei-
ne bestimmte Energie (d.h. Magnetfeldstärke) ge-

messen werden.

Aus dem Fermi Kurie Plot kann dann die Ruheener-
gie der Neutrinos bestimmt werden. Die obere 
Schranke liegt im Moment bei 5 eV. Die Gerade in 
diesem Plot würde deshalb ab einem bestimmten 
Wert von einer Geraden abweichen und die Ruhe-
energie anzeigen.
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Abbildung 4.6 Fermi-Kurie Plot für den 
Zerfall von Tritium
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Elektroneneinfang

Elektronen der 1s Schale haben im Kern ein Maxi-
mum der Aufenthaltswahrscheinlichkeit. Während 
ihres Aufenthaltes können sie von einem Proton ein-
gefangen werden  (K-Einfang).

e− + p → n + νe

Das Loch in der K-Schale wird durch ein höher lie-
gendes Elektron aufgefüllt wobei ein Photon ausge-
sendet wird.

Der Kern unterläuft deshalb folgende Reaktion

A
Z X + e− →A

Z−1 Y + νe

Aus einem neutralen Kern entsteht dabei wieder ein 
neutraler Kern, wobei der Prozess nur ablaufen 
kann, wenn die Energiedifferenz zwischen Mutter-
atom und Tochteratom größer als die Bindungsener-
gie des K-Elektron ist. Die Energiedifferent stekct 
dann in der kinetischen Energie des Tochterkerns 
und des Neutrinos (größerer Anteil im Neutrino, weg-
gen kleiner Masse). 

• K-Einfang: Neutrales Atom Z in neutrales Atom Z-1

• Beta Emission: neutrales Atom Z in positives Ion 
mit Z+1 

• Beta+ Zerfall: neutrales Atom Z in negatives Ion Z-
1

Energiebilanzen und Zerfallstypen
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Abbildung 4.7 
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Gamma Zerfall

Experimentelle Befunde

Gamma Strahlung entsteht immer in Verbindung mit 
alpha oder beta Strahlung. Es tritt eine Korrelation 
zwischen den Energien der gamma Strahlung un 
den kinetischen Energien der anderen Teilchen auf.

Daraus ist klar, dass die Gamma Strahlung beim Ü-
bergang von einem angeregten Kern in einen tiefe-
ren Zustand übergeht hν = Ei − Ek. 

Den Anregungszuständen im Kern entsprechen Ro-
tations- und Schwingungszustände der Nukleonen, 
bei dem der Kern einen höheren Drehimpuls hat als 
im Grundzustand.

Bei einer Veränderung des Drehimpulses des Kerns 
trägt das gamma-Quant den fehlenden Drehimpuls. 

| Ia − Ie | ≤ L ≤ Ia + Ie

Die verschiedenen L entsprechen verschiedenen 
Multipolübergängen. Die Multipolarität wird durch € 
2L gekennzeichnet. Das ausgesandte γ-Quant hat 

dann in Bezug auf den Kern den Drehimpuls 
|L | = L(L + 1)ħ. 

Die Übergangswahrscheinlichkeit für einen gamma 
Zerfall ist

Aik ∝ ( R
λ̄ ) mit λ̄ =

λ
2π

 woraus τik =
1

Aik
 folgt. 

Abbildung 4.8 
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Kernspaltung

Ein Kern spaltet unter Energiegewinn, wenn

M(A, Z ) − 2M(A /2,Z /2) ≥ 0

erfüllt ist. Allerdings gibt es auch Kerne, die nach 
dieser Bedingung instabil sein sollten und trotzdem 
aufgrund der Coulomb-Barriere nicht zerfallen. Die-
se zerfallen bei hinreichend großer Tunnelwahr-
scheinlichkeit entsprechend den Betrachtungen 
beim alpha-Zerfall.

Dynamik des Spaltprozesses

Die Überlegungen zum Zerfall von Kernen gelten 
nur für kugelförmige Kerne entsprechend dem Tröpf-
chenmodell. Zwar sind Kerne inkompressibel, aber 
deformierbar. 

Durch eine Deformation wird

• Die Coulombenergie kleiner, da der mittlere Proto-
nenabstand steigt

• Die Oberflächenenergie größer, weil die Kugel die 
Minimalfläche ist

po
t
[M
ev
]

E

Spaltung

Schalenstruktur
berucksichtigt

Tropfchenmodell..

..

Deformation

Abbildung 4.2: Potentialverlauf als Funktion der Deformation

Als Funktion der Deformation ϵ erwarten wir den in Abb.4.2 gestrichelt wiedergegebenen Poten-
tialverlauf.
Für sofortige spontane Spaltung muß die Energieänderung bei der Deformation positiv sein:

0 < ∆EB = Eell
B − EK

B =
1

5

(

ac
Z2

A1/3
− 2aoA

2/3

)

ϵ2

Z2

A
> 2

ao

ac
= 49 .

In diesem Fall ist die Anregungsenergie so groß, daß die Barriere ohne Tunneln überwunden
werden kann.

Korrekturen
Korrekturen an dieser Abschätzung sind notwendig, da:

• der Tunneleffekt möglich ist, d. h. Spaltung tritt bereits für Z2/A < 49 auf (spontane Spal-
tung).

• Die Potentialkurve wird durch Schalenstruktureffekte beeinflußt; es bilden sich zwei Minima
aus (siehe Abb.4.2 durchgezogene Kurve). Dies führt zur Existenz von Spaltisomeren (siehe

Kap.3.1). Man beobachtet Rotationsbanden mit EJ = !
2

2θ l (l+1), τ ≈ 1 ms im 2. Minimum.

• Schalenstruktureffekte unterdrücken die energetisch bevorzugte symmetrische Spaltung
(A, Z) → 2 (A/2, Z/2) (siehe Abb.4.4).

• Der experimentelle Beweis für die Spaltschwelle ergibt sich aus σf = σf (En) (siehe Abb.4.3).

Die Unterschiede von σf für 235U und 238U in Abhängigkeit von der Energie des Neutrons sind
auf die Paarungsenergie zurückzuführen, die bei 235U etwa 0.8 MeV beträgt. Diese Tatsache ist
wichtig für Reaktoren (siehe Abb.4.3).

A ungerade Spaltung mit thermischen Neutronen möglich En = 0.04 eV
A gerade Spaltung nur mit schnellen Neutronen möglich En ≈ 1 MeV

Den Spaltprozeß induziert durch Neutronen kann man sich nach N. Bohr als einen Compound–
Kern–Prozeß vorstellen:

235U + n→ 236U∗ ,

Die Anregungsenergie verteilt sich innerhalb von 10−16s auf die Kernbausteine (siehe [54]).
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Man kann dazu den Übergang von einer Kugel mit 
dem Radius R in einen Ellipsoiden betrachten. Da 
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ein Kern inkompressibel ist, muss das Volumen bei 
der Deformation in eine Ellipse erhalten bleiben.

4
3

πR3 =
4
3

πab2 

wobei a und b die jeweiligen Halbachsen des Rotatti-
onsellipsoiden sind. Betrachtet man nun, dass a 
leicht von einer Kugel abweicht und schreibt dies 
als a = R(1 + ϵ), so ergibt sich für die andere Halb-
achse bei Volumenerhaltung

b =
R

1 + ϵ
≈ R (1 −

1
2

ϵ)

mit der Exzentrizität ϵ. Unter diesen Bedingungen 
können die Oberflächen- und Coulombbeiträge zum 
Tröpfchenmodell wie folgt angegeben werden:

Ee
S = a0A2/3 (1 +

2
5

ϵ2) = ES
0 (1 +

2
5

ϵ2) = ES
0 + ΔEC

Ee
C = ac

Z2

A1/3 (1 −
1
5

ϵ2) = EC
0 (1 −

1
5

ϵ2) = EC
0 + ΔEC

Der letzte Term in beiden Gleichungen gibt jeweils 
die Korrektur zur Beitrag bei einem sphärischen 
Kern an. Sofern der Oberflächenbeitrag noch größer 
ist als der Coulombbeitrag ΔES > ΔEC wird der Kern 
stabil bleiben.

Abbildung XX zeigt die potentielle Energie des 
Kerns bei Deformation. Für eine sofortige Spaltung 
muss die Energieänderung bei der Deformation posi-
tiv sein:

0 < ΔEB = Ee
B − Ek

B =
1
5 (ac

Z2

A1/3
− 2aoA2/3) ϵ2

Anders gesagt, muss ΔEC ≥ ΔES. Daraus ergibt sich 

EC
0 ≥ 2ES

0
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Abbildung 4.10 Asymmetrische Spaltung 
am Beispiel von Uran und Plutonium
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Abbildung 4.3: Wirkungsquerschnitt für den Einfang von Neutronen in 235U und 238U
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Abbildung 4.4: Asymmetrische Spaltung am Beispiel von Uran und Plutonium

4.1.3 Charakteristische Eigenschaften der Kernspaltung

Wir wollen hier einige charakteristische Eigenschaften der Spaltprozesse zusammenstellen, die für
das Verständnis der Reaktoren wichtig sind.

• Die asymmetrische Spaltung wird durch Kernstruktureffekte bewirkt (Strutinsky 1966)
(siehe Abb.4.4).

• Zerfallsketten: Da (Z/A)U <(Z/A)A<100 gilt, haben Spaltprodukte, verglichen mit den sta-
bilen Kernen gleicher Massenzahl, einen Neutronenüberschuß und sind daher β–instabil.
Beispiele:

140
54 Xe

16s→ 140
55 Cs

66s→ 140
56 Ba

︸ ︷︷ ︸

O.Hahn 1938

12.8d→ 140
57 La

40a→ 140
58 Ce (stabil)

99
41Nb

2.4m→ 99
42Mo

67a→ 99
43Tc

2 105 a→ 99
44Ru (stabil) .

Die Existenz langlebiger β−–instabiler Kerne ist neben der Erzeugung von 239Pu (allgemein
der Transurane) die Quelle für das Problem des radioaktiven Mülls und seiner Lagerung. So
werden bei der Spaltung ∼ 1000 verschiedene β−–instabile Kernarten erzeugt.
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Abbildung 4.9 



Demtröder führt zur Beschreibung einen Spaltbar-
keitsparameter 

XS =
1
2

EC
0 /ES

0

ein. Damit ergibt sich 

Z2

A
> 2

aO

ac
= 49(51)

In diesem Fall ist die Anregungsenergie so groß, 
dass die Barriere ohne Tunneln überwunden werden 
kann. Elemente dieser Art sind heute in der Natur 
nicht mehr vorhanden. Anderen Kernen muss man 
eine bestimmte Energie ΔEF zuführen, um eine Spal-
tung zu erreichen. Diese Kerne können jedoch im-
mer noch mit einer bestimmten Wahrscheinlichkeit 
spontan spalten.

Insgesamt ist das obige Kriterium jedoch nur eine 

Abschätzung, die noch weitere Korrekturen erfor-
dert:

• Tunneleffekt ermöglicht Spaltung für Z2 /A < 49

• Potentialkurve wird durch Schalenstruktur beein-
flusst, wodurch sich zwei Minima bilden (Spaltiso-
mere)

• Schalenstruktureffekte unterdrücken die energe-
tisch bevorzugte Spaltung (A, Z ) → 2(A /2,Z /2)

Charakteristische Eigenschaften der Kernspal-
tung

• asymmetrische Spaltung durch Kernstruktureffekte

• (Z /A)U < (Z /A)A<100 und deshalb haben Spaltpro-
dukte gegenüber Kernen gleicher Massenzahl ei-
nen Neutronenüberschuss und sind β instabil

• Die bei der Kernspaltung entstehenden Bruchstü-
cke sind so hoch angeregt, dass sie teilweise 
durch Neutronenemission ihre Energie abgeben. 
Im Mittel werden bei 

 
235
92 U : n̄ = 2.42 239

94 U : n̄ = 2.87 Neutronen pro Spal-

tung frei

• Das Energiespektrum der Neutronen 

Stoßinduzierte Spaltung leichter Kerne

Cockcroft und Walton 1932

p +7
3 Li →

8
4

Be* → α + α + Q
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Die α Teilchen haben eine Reichweite von 8.3 cm in 
Luft (8,63 MeV). Die Reaktionswärme Q der Kern-
spaltung ist 

Q = 17,26 MeV

Bei genügend großer Energie geladener Projektile 
lassen sich auch mittelschwere Kerne spalten

63
29Cu + p →38

17 Cl +25
13 Al + n

63
29Cu + p →24

11 Na +39
19 K + n

Die Schwellenenergie für diese Spaltung liegt bei et-

wa 50-60 MeV, weil das Proton erst die Coulomb-

Barriere überwinden muss. 

 

Induzierte Spaltung schwerer Kerne

Otto Hahn, Fritz Straßmann, Lise Meitner 1939 

fanden bei der Neutronen-induzierten Reaktion 

n +238
92 U → Y1 + Y2 + νn

• Zeitablauf der Spaltung: Schematisch kann man den Zeitablauf der Spaltung wie folgt
skizzieren:

Fragment
abgebremst

Spaltung

n−Emission Emission
von γ ’s

Kernanregung

frag = 0.9 E frag
maxE

Abbildung 4.6a: Zeitlicher Ablauf der Kernspaltung

• Energiebilanz: Nach Kap.2.2 werden bei der Spaltung ungefähr 210 MeV frei; diese sind
mit den bei chemischen Reaktionen typischen Energien pro Atom von 10 eV zu vergleichen.
Dabei wird die frei werdende Energie wie folgt auf die Bruchstücke verteilt:

A1 (klein) 100 MeV
A2 (groß) 70 MeV
Neutronen 5 MeV
prompte γ 7 MeV
β der Spaltkerne 8 MeV
γ der Spaltkerne 7 MeV
ν̄ 12 MeV

Nur bei der Spaltung schwerer Kerne sind die Spaltprodukte (Fragmente) hinreichend ange-
regt, so daß bei ihrer Erzeugung genügend viel Spaltneutronen (ν̄ > 1) für die Erhaltung der
Kettenreaktion in einem Reaktor auftreten (siehe Abb.4.7). Nur mit sehr schweren Kernen
kann daher ein Reaktor, der die Kernspaltung nutzt, betrieben werden.

< E tot >

< E KinFrag

< EAnregungFrag

E
[M
eV
]

>

>

Abbildung 4.7: Energieaufteilung bei der Spaltung als Funktion von Z. Die mittlere Anregungs-
energie der Fragmente legt die Zahl der Verdampfungsneutronen fest.
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Abbildung 4.11 Energieaufteilung bei der 
Kernspaltung

• Zeitablauf der Spaltung: Schematisch kann man den Zeitablauf der Spaltung wie folgt
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• Energiebilanz: Nach Kap.2.2 werden bei der Spaltung ungefähr 210 MeV frei; diese sind
mit den bei chemischen Reaktionen typischen Energien pro Atom von 10 eV zu vergleichen.
Dabei wird die frei werdende Energie wie folgt auf die Bruchstücke verteilt:

A1 (klein) 100 MeV
A2 (groß) 70 MeV
Neutronen 5 MeV
prompte γ 7 MeV
β der Spaltkerne 8 MeV
γ der Spaltkerne 7 MeV
ν̄ 12 MeV

Nur bei der Spaltung schwerer Kerne sind die Spaltprodukte (Fragmente) hinreichend ange-
regt, so daß bei ihrer Erzeugung genügend viel Spaltneutronen (ν̄ > 1) für die Erhaltung der
Kettenreaktion in einem Reaktor auftreten (siehe Abb.4.7). Nur mit sehr schweren Kernen
kann daher ein Reaktor, der die Kernspaltung nutzt, betrieben werden.
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Abbildung 4.7: Energieaufteilung bei der Spaltung als Funktion von Z. Die mittlere Anregungs-
energie der Fragmente legt die Zahl der Verdampfungsneutronen fest.
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Abbildung 2.10: Beiträge zur Bindungsenergie pro Nukleon der Einzelterme der Bethe–
Weizsäcker–Formel. Die hier angegebenen Werte sind nur der Größenordnung nach richtig, präzise
Werte zeigt Abb.2.9 [2].

Aus Abb.2.9 folgt, daß die maximale Bindungsenergie bei A ≈ 60 vorliegt. Bei großem A wächst
die Coulomb–Abstoßung stark an, bei kleinerem A ändert sich das Verhältnis Oberfläche/Volumen
stark, und die Oberflächenenergie trägt entscheidend bei.

Bei der Spaltung von Uran (mehr in Kap.4.2) wird nach Abb.2.10 ungefähr 1 MeV pro Nukleon(!)
frei (detaillierte Rechnung: Übungsaufgabe).

236
92U → 2 118

46Pd .

2 · EB(Pd) ≈ 2 · 118 · 8.55 MeV = 2018 MeV
EB(U) ≈ 236 · 7.6 MeV = 1794 MeV

Freiwerdende Energie = 224 MeV

Dieser Wert ist mit der Energie von ∼ 10 eV zu vergleichen, der bei der Umwandlung eines
C–Atoms in CO2 frei wird.
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Aus Abb.2.9 folgt, daß die maximale Bindungsenergie bei A ≈ 60 vorliegt. Bei großem A wächst
die Coulomb–Abstoßung stark an, bei kleinerem A ändert sich das Verhältnis Oberfläche/Volumen
stark, und die Oberflächenenergie trägt entscheidend bei.

Bei der Spaltung von Uran (mehr in Kap.4.2) wird nach Abb.2.10 ungefähr 1 MeV pro Nukleon(!)
frei (detaillierte Rechnung: Übungsaufgabe).
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2 · EB(Pd) ≈ 2 · 118 · 8.55 MeV = 2018 MeV
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Dieser Wert ist mit der Energie von ∼ 10 eV zu vergleichen, der bei der Umwandlung eines
C–Atoms in CO2 frei wird.
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Es entstehen zwei fast gleichschwere Bruchstücke, 
die wegen des großen Neutronenüberschusses β− 
Strahlung abgeben.

Reaktion setzt bei einer kinetischen Energie von 
1MeV der Neutronen ein. 235

92 U kann dagegen schon 
durch langsame Neutronen gespalten werden.

Energiebilanz

Bei der Spaltung von Uran 235 wird pro Nukleon et-
wa 1MeV frei.

 n +235
92 U →236

92 U* →141
56 Ba +92

36 Kr + 3n + Q

Die frei werdende Gesamtenergie ist dabei etwa 
Q = 180 MeV. 167 MeV geht in die Spaltprodukte, 6 
MeV geht in die Neutronen. Die Energieverteilung 
dieser Neutronen wird durch 

N(E ) = C sinh( Ekin /MeV )e−Ekin /MeV

Die Energie teilt sich dabei auf 

Die durch die Spaltung erzeugten Neutronen wer-
den auch Verdampfungsneutronen genannt.s
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• Ternäre Spaltung: Neben der Spaltung in zwei etwa gleich schwere Kerne tritt in 1 % aller
Zerfälle auch eine Spaltung in zwei mittelschwere und einen leichten Kern ( 3

1H, 4
2He, . . .)

auf. Dieser Prozeß ist wichtig, da er die Quelle für eine wichtige Strahlenbelastung durch
den laufenden Reaktor ist:

3
1H → 3

2He + e− + ν̄e Te = 18.6 keV, T1/2 = 12, 5 a .

• Spaltquerschnitte: Wenn man den Spaltprozeß in einem Reaktor zur Energieerzeugung
nutzen will, dann muß man dafür sorgen, daß ständig genügend Neutronen vorhanden sind.
Grundlegend für die notwendige Zahl der Neutronen ist der Wirkungsquerschnitt, der ener-
gieabhängig ist (siehe Abb.4.8).

σtot(
235U + n) = σtot(En) (alle Prozesse)

σf ( 235U + n) = σf (En) (Spaltung als Endzustand) .
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Abbildung 4.8: Energieabhängigkeit des Wirkungsquerschnitts für n–Einfang und für Spaltung
(σf ) durch n für 235U

Um genügend Spaltprozesse zu haben, muß gelten

σf

σtot
≈ O(1) .

Man findet σf/σtot → 1 für En → 0 eV , da der Wirkungsquerschnitt σf für kleiner
werdende Energien ansteigt (siehe Abb.4.8) und sich σtot nähert. Es werden also thermi-
sche Neutronen benötigt. Da aber die erzeugten Neutronen eine mittlere Energie haben von
(Abb.4.5)

< En > = 1 MeV ,

müssen die Neutronen im Reaktor abgebremst werden (Moderator).

4.2 Kernreaktoren

Literatur: [55, 56, 57, 58]

4.2.1 Neutronen in Materie

In Kap.4.1.3 wurde gezeigt, daß für die Spaltung schwerer Kerne folgende Fakten gelten:

• < En > = 1 MeV für Neutronen, die bei der Spaltung produziert werden.
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Spaltquerschnitte

Wenn man den Spaltprozess in einem Reaktor zur 
Energieerzeugung nutzen will, dann muß man dafür 
sorgen, dass ständig genügend Neutronen vorhan-
den sind. Grundlegend für die notwendige Zahl der 
Neutronen ist der Wirkungsquerschnitt, der ener- 
gieabhängig ist. 

Um genügend Spaltprozesse zu haben, muß gelten 

σf

σtot
≈ O(1)

Man findet σf/σtot →  1 fü̈r En →  0 eV, da der Wir-
kungsquerschnitt σf für kleiner werdende Energien 
ansteigt (siehe Abb.4.8) und sich σtot nähert. Es wer-
den also thermische Neutronen benötigt. Da aber 
die erzeugten Neutronen eine mittlere Energie ha-
ben von (Abb.4.5) 

< En > = 1 MeV

müssen die Neutronen im Reaktor abgebremst wer-
den (Moderator). 

Kernreaktoren

Neutronenbilanz und Vierfaktorformel

Im stationären Betrieb eines Reaktors muss die Zahl 
der Neutronen im Reaktor konstant sein. Ist sie zu 
klein, klingt der Spaltprozess ab. Ist sie zu groß 
führt das zu einer unkontrollierten Kettenreaktion. 
Folgende Größen spielen für den Betrieb eine Rolle

• Regenerationsfaktor (Zahl der emittierten Neutro-
nen pro eingefangenem thermischen Neutron)

η = ν̄
σf (235U )
σtot(235U )

• Schnellspaltfaktor ϵ

ϵ =
Zahl der n, die durch schnell und thermische n

Zahl der n, die durch thermische n
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