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1. Chemie des Wasserstoffperoxids

1818 identifizierte Thenard das Reaktionsprodukt einer
Mischung aus Bariumperoxid und Salpeters�ure als Wasser-
stoffperoxid (H2O2). Diese Verbindung ist ein vielseitiges,
*ber den gesamten pH-Bereich wirksames Oxidationsmittel
mit hohem Oxidationspotential (Eo= 1.763 V bei pH 0, Eo=
0.878 V bei pH 14), wobei Wasser als einziges Coprodukt
entsteht. Die Gleichungen (1)–(5) fassen Reaktionen zu-
sammen, an denen Wasserstoffperoxid je nach Substrat be-
teiligt sein kann: Zersetzung, Oxidationen, Additionen, Re-
duktionen und Substitutionen.

Zersetzung : 2H2O2 ! 2H2OþO2 ð1Þ

Oxidationen : H2O2 þM!MOþH2O ð2Þ

Additionen : H2O2 þA! AH2O2 ð3Þ

Reduktionen : H2O2 þR! RH2 þO2 ð4Þ

Substitutionen : H2O2 þRX! ROOHþHX ð5Þ

Bei der Zersetzung von Wasserstoffperoxid [Gl. (1)]
werden gasf<rmiger Sauerstoff sowie W�rme (100.4 kJmol�1)
freigesetzt, sodass diese Reaktion gesteuert werden muss. Die
Zersetzungsgeschwindigkeit h�ngt von der Temperatur, der
Peroxid-Konzentration sowie von vorhandenen Verunreini-
gungen und Stabilisatoren ab. Peroxid zersetzt sich in Ge-
genwart vieler Substanzen, z.B. der meisten @bergangsme-
talle und ihrer Verbindungen sowie bestimmter organischer

Verbindungen, die die Zersetzung ka-
talysieren. Auch das Enzym Katalase,
dessen Hauptfunktionen im Organis-
mus die Zerst<rung toxischer Stoff-
wechselprodukte und der Abbau von
oxidativem Stress sind, kann H2O2
katalytisch zersetzen. Die Zerset-
zungsgeschwindigkeit einer H2O2-
L<sung l�sst sich durch Abfangen von
Verunreinigungen und Zusatz von
Stabilisatoren minimieren. Als Che-

latbildner f*r katalytisch wirksame Verunreinigungen wird
h�ufig Natriumpyrophosphat verwendet. Eine andere M<g-
lichkeit ist der Zusatz von Natriumstannat, das ein Schutz-
kolloid bildet.
Wasserstoffperoxid ist ein starkes Oxidationsmittel

[Gl. (2)], das viele anorganische und organische Substrate in
Fl*ssigphasenreaktionen unter sehr milden Reaktionsbedin-
gungen oxidieren kann. In der fl*ssigen Phase addiert Was-
serstoffperoxid an Metallperoxide (M2O2, M=Alkalimetall;
oder M’O2, M’=Erdalkalimetall), Salze von Sauerstoffs�u-
ren, Zirconylacetat, Percarbonate, Harnstoff (Bildung von
Harnstoff-Wasserstoffperoxid-Addukt, UHP) und Stick-
stoffverbindungen unter Bildung kristalliner Peroxyhydrate
[Gl. (3)]. Gegen*ber st�rker oxidierenden Verbindungen wie
KMnO4, Ce(SO4)2, NaClO und Cl2 wirkt Wasserstoffperoxid
als ein starkes Reduktionsmittel [Gl. (4)]. KMnO4 und Ce-
(SO4)2 werden als Standard f*r die volumetrische Bestim-
mung von Wasserstoffperoxid genutzt. In Substitutionsreak-
tionen von Wasserstoffperoxid mit organischen Verbindun-
gen [Gl. (5)] entstehen Peroxoverbindungen, die in der or-
ganischen Synthese und einer Reihe spezieller Anwendungen
weit verbreitet sind.
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Wasserstoffperoxid (H2O2) wird in vielen Industriezweigen einge-
setzt, vor allem in der chemischen Industrie und im Umweltschutz.
Das einzige Abbauprodukt bei seiner Verwendung als Oxidations-
mittel ist Wasser, weshalb es eine große Rolle bei umweltfreundlichen
Verfahren in der chemischen Industrie spielt. Die großtechnische
Synthese von Wasserstoffperoxid erfolgt im Anthrachinon(AO)-Pro-
zess, der selbst aber kaum als ein „gr5nes“ Verfahren angesehen
werden kann. Er umfasst die schrittweise Hydrierung und Oxidation
eines in einem Gemisch organischer L7sungsmittel gel7sten Alkyl-
anthrachinons mit anschließender Abtrennung des Wasserstoffper-
oxids durch Fl5ssig-fl5ssig-Extraktion. Der AO-Prozess ist ein
mehrstufiges Verfahren mit betr8chtlichem Energieverbrauch und
Abfallaufkommen, was sich auf seine Umweltvertr8glichkeit und die
Produktionskosten negativ auswirkt. Transport, Lagerung und
Handhabung von H2O2 als Industriechemikalie sind mit Sicherheits-
problemen und erheblichen Kosten verbunden. Aus diesen Gr5nden
werden neue, umweltfreundlichere Methoden zur Herstellung von
Wasserstoffperoxid erforscht. Dieser Aufsatz besch8ftigt sich insbe-
sondere mit der direkten Synthese von Wasserstoffperoxid aus O2 und
H2 mithilfe von Katalysatoren sowie den bei der Bildung und Zer-
setzung von Wasserstoffperoxid wirksamen Faktoren.
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2. Bedarf in einem expandierenden Markt

Die Synthese von Wasserstoffperoxid erfolgt fast aus-
schließlich im Anthrachinon-Prozess (AO-Prozess), der
Wasserstoff und Luftsauerstoff sowie ein Anthrachinonderi-
vat (normalerweise 2-Ethylanthrachinon) als „Reaktionstr�-
ger“ im Reaktionskreislauf verwendet.[1,2] Das roh erzeugte
Wasserstoffperoxid wird nach der Synthese gereinigt und
konzentriert und gew<hnlich mit Stabilisatorzus�tzen als
w�ssrige L<sung in Konzentrationen von 35, 50 oder 70 Gew.-
% vertrieben. Bei bestimmten Anwendungen, etwa in
Waschmitteln, werden festes Natriumperborat oder Natri-
umpercarbonat als stabile Vorstufen f*r Wasserstoffperoxid-
l<sungen eingesetzt. Durch sein geringes Molekulargewicht
ist Wasserstoffperoxid ein effizienteres Oxidiationsmittel als
z.B. Salpeters�ure oder Natriumhypochlorit (Tabelle 1). Bei

korrekter Handhabung sind H2O2-L<sungen sicher und che-
misch stabil. Ein wichtiger Vorteil des Wasserstoffperoxids
ist, dass es in Wasser und vielen organischen L<sungsmitteln
oder reinen Substraten l<slich ist. H2O2 ist umweltfreundlich,
da bei seiner Zersetzung nur Wasser und Sauerstoff entste-
hen. Es ist eines der saubersten und gleichzeitig eines der am
vielseitigsten einsetzbaren chemischen Oxidationsmittel
(Abbildung 1), dessen einziges Abbauprodukt Wasser ist.
Diese Eigenschaften pr�destinieren Wasserstoffperoxid als
umweltschonendes Oxidationsmittel f*r viele großtechnische
Verfahren, z.B. in der Zellstoff- und Papierbleichung, Tex-

tilbehandlung, Abwasserbehandlung, f*r chemische Oxida-
tionen sowie in Waschmitteln.
Der Einsatz als Bleichchemikalie f*r Zellstoff und Papier

ist eines der wichtigsten Anwendungsgebiete.[3–6] Solche
Verfahren ersetzen Bleichverfahren auf der Basis von Chlor
und tragen so zur Halogenentlastung von Mbwassern bei. Die
Verwendung als Zellstoffbleiche beruht darauf, dass das
Wasserstoffperoxid-Anion (HO2

�) unter alkalischen Bedin-
gungen verschiedene in den Ligninstrukturen vorhandene
Chromophore beseitigt. Auf eine �hnliche Art wie es f*r das
Bleichen von Teeflecken beschrieben wurde, neigen insbe-
sondere Carbonylstrukturen zur Reaktion mit nucleophilem
HO2

� . Außer zum Bleichen der farbigen Ligninr*ckst�nde in
Zell- und Holzstoff wird Wasserstoffperoxid auch zum Blei-
chen von Altpapierstoff verwendet. Dabei wird die Druck-
farbe oft durch die Kombination von H2O2 mit reduktiven
Bleichschritten unter Verwendung von Natriumdithionit
entfernt.
Wasserstoffperoxid ist auch ein h�ufig eingesetztes

Bleichmittel in der Textilindustrie. Gegen*ber den ebenfalls
verbreiteten Reagentien Natriumhypochlorit und Natrium-
hydrosulfit bietet es den Vorteil, nicht korrosiv zu wirken,
kontinuierliche Verfahren zu erm<glichen und keine
schwerwiegenden Toxizit�ts- oder Abwasserprobleme zu
verursachen.
Zunehmend werden Hypochlorit-Bleichmittel durch

farbechte W�schebleichmittel auf Wasserstoffperoxid-Basis
verdr�ngt. Letztere enthalten Natriumpercarbonat oder Na-
triumperborat als stabile Vorstufen, die bei L<sung in Wasser
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mehrere Forschungsaufenthalte und Stipen-
diate, u. a. bei Repsol-YPF. Seine derzeitigen
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und Optimierung katalytischer Prozesse, spe-
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Tabelle 1: GebrBuchliche industriell verwendete Oxidationsmittel.

Oxidationsmittel aktiver Sauerstoff (Gew.-%) Nebenprodukt

H2O2 47.1 H2O
tBuOOH 17.8 tBuOH
HNO3 25.0 NOx, N2O, N2

N2O 36.4 N2

NaClO 21.6 NaCl
NaClO2 35.6 NaCl
NaBrO 13.4 NaBr
„KHSO5“

[a] 10.5 KHSO4

NaIO4 29.9[b] NaI
PhIO 7.3 PhI

[a] Stabilisiert und vermarktet als „Tripelsalz“ 2KHSO5·KHSO4·K2SO4

(Oxone). [b] Unter der Annahme, dass alle vier Sauerstoffatome �ber-
tragen werden.

Abbildung 1. Hauptanwendungen von Wasserstoffperoxid.
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Wasserstoffperoxid freisetzen. Natriumperborat wird in
Waschmittelformulierungen immer h�ufiger durch Natrium-
percarbonat ersetzt, dessen L<sungstemperatur in Wasser
niedriger ist. Wasch- oder Bleichmittelzusammensetzungen
mit Natriumpercarbonaten oder -perboraten haben hervor-
ragende Fleckentfernungseigenschaften, sie frischen Farben
auf und f*hren – anders als Hypochlorit-Bleichmittel – nicht
zur Vergilbung oder Nachdunkelung der Fasern. Natrium-
percarbonat/Natriumperborat ist auch ein wirkungsvolles
Desinfektionsmittel gegen Bakterien und Viren.
In der Abwasserkl�rung wird Wasserstoffperoxid zur

Beseitigung des in der Kanalisation gebildeten Schwefel-
wasserstoffs (H2S) eingesetzt. Die wichtigste Umweltanwen-
dung von Wasserstoffperoxid ist die Behandlung von Indu-
strieabf�llen und -abw�ssern. Cyanide, Thiocyanate, Nitrite,
Chloride, Hypochlorite und organisches Material lassen sich
durch H2O2-Behandlung �ußerst wirksam beseitigen.[7] In
nassoxidativen Verfahren („Advanced Oxidation Processes“)
dient Wasserstoffperoxid als Quelle f*r Hydroxylradikale,[8]

dem nach Fluor zweitst�rksten zur Verf*gung stehenden
Oxidationsmittel. Nach ihrer Absorption in einer w�ssrigen
Waschfl*ssigkeit k<nnen Oxide des Stickstoffs und Schwefels,
Mercaptane sowie verschiedene andere toxische und ge-
ruchsintensive Bestandteile von Abgasen durch Oxidation
mit Wasserstoffperoxid entfernt werden. Beispiele hierf*r
sind die Entfernung von NOx in Beizprozessen, die Desodo-
rierung gasf<rmiger Abprodukte von Tierkadavern sowie die
Oxidation von Schwefeldioxid. Als wirksame Sauerstoff-
quelle wird Wasserstoffperoxid zur biologischen Behandlung
sowie zur Behandlung von Bl�hschl�mmen und zur Verhin-
derung von Denitrifikation in Absetzbecken eingesetzt. Eine
neuere Entwicklung ist die biologische In-situ-Sanierung
kontaminierter B<den. Dabei wird z.B. eine Kombination aus
Mikroorganismen und N�hrstoffen gemeinsam mit dem als
Sauerstoffquelle dienenden Wasserstoffperoxid in den Boden
injiziert.
Die Anwendungen von Wasserstoffperoxid in der che-

mischen Industrie sind vielf�ltig. Es wird entweder direkt
oder *ber die Bildung einer Peroxocarbons�ure in der Syn-
these vieler organischer und anorganischer Verbindungen
eingesetzt, z.B. von Hydrazinen, Dicyan, Chlorcyan, Brom,
Iods�ure, hochreinem Eisensulfat, Perboraten und Percar-
bonaten. Zu den typischen Anwendungen von Wasserstoff-
peroxid in der organischen Synthese geh<ren Oxidatio-

nen,[9–26] Epoxidierungen, Hydroxylierungen,[27–29] Oxyhalo-
genierungen (Flammschutzmittel)[30] und die Verwendung als
Initiator von Emulsionspolymerisationen (Benzylperoxid,
Laurylperoxid).[31]

Einige metallurgische Verfahren basieren auf der Ver-
wendung von Wasserstoffperoxid.[32] Beispiele sind die Ge-
winnung und Reinigung von Uran, die Goldgewinnung, die
F<rderung und Trennung von Chrom, Kupfer, Cobalt, Wolf-
ram, Molybd�n und anderen Metallen sowie die Metallver-
edelung (Mtzen, Edelstahlbeizen, Oberfl�chenveredelung
von Nichteisenmetallen). Ein Anwendungsgebiet f*r hoch-
reines Wasserstoffperoxid ist die Reinigung von Germanium-
und Silicium-Halbleiterwafern und die Fertigung von ge-
druckten Leiterplatten in der Elektronikindustrie. F*r die
besonderen Anforderungen der Elektronik- und Halbleiter-
industrie steht Wasserstoffperoxid in hohen Reinheitsgraden
zur Verf*gung, mit summierten kationischen Verunreinigun-
gen von < 10 ppb (parts per billion), < 1 ppb, < 0.1 ppb und
< 0.01 ppb. Mithilfe von Wasserstoffperoxid lassen sich
Schwefelwasserstoff, schwefelhaltige Kohlenwasserstoffe,
Stickstoffoxide und Schwefeldioxid aus Abgasen entfernen,
die bei chemischen und pharmazeutischen Synthesen, der
Herstellung von Graphit, Titandioxid und Schwefels�ure und
der Verbrennung schwefelhaltiger Brennstoffe entstehen.
Die Weltjahresproduktion an Wasserstoffperoxid betr�gt

etwa 2.2 Million Tonnen,[6] wobei 50% der Produktion in die
Zellstoff- und Papierbleiche und 10% in die Textilbleiche
gehen. Allerdings unterscheiden sich die Zahlen regional. In
Europa sind die chemische Synthese, haupts�chlich die
Waschmittelproduktion, mit einem Anteil von 43% sowie die
Zellstoff- und Papierbleiche mit 41% (Abbildung 2) wich-

tigste Abnehmer. F*r letztgenannten Bereich wird in den
n�chsten Jahren eine leichten Zunahme der Nachfrage er-
wartet. Die kommerzielle Einf*hrung des integrierten
HPPO-Verfahrens („Hydrogen Peroxide–Propylene
Oxide“), bei dem das f*r die Epoxidierung von Propylen
notwendige Wasserstoffperoxid am Produktionsstandort er-
zeugt wird, sollte f*r einen starken Anstieg des Anteils der
chemischen Synthese sorgen. BASF und Dow Chemical
haben f*r 2008 die Produktionsaufnahme einer HPPO-
Anlage mit einer Jahreskapazit�t von etwa 2R 105 Tonnen
angek*ndigt.[33] Die meisten Segmente des japanischen Was-
serstoffperoxid-Marktes sind ausgereift, und wie in Europa
stammt die Hauptnachfrage hier von der Zellstoff- und Pa-
pierpoduktion und der chemischen Synthese. Durch die
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Abbildung 2. Verbrauchssegmente f�r Wasserstoffperoxid im europBi-
schen Markt.
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Einf*hrung des Verfahrens zur Herstellung von Caprolactam
nach Sumitomo wird aber auch hier die Nachfrage aus der
chemischen Synthese steigen. In den USA sind die Verh�lt-
nisse etwas anders. Etwa 59% der Nachfrage nach Wasser-
stoffperoxid stammen dort aus der Zellstoff- und Papier-
bleiche, w�hrend die organische und anorganische Synthese
zusammen nur auf einen Anteil von etwa 13% kommen und
Mtzanwendungen in der Elektronik etwa 5% ausmachen.

3. Großtechnische Herstellung

3.1. Anthrachinon-Autoxidation

Der industrielle Anthrachinon-Autoxidationsprozess (1
Tonne H2O2 pro Tag) wurde in den 1940er Jahren zuerst in
Deutschland von der IG Farbenindustrie eingef*hrt. Alle in
den n�chsten f*nf Jahrzehnten weltweit in Betrieb genom-
menen Anthrachinon-Anlagen folgten dem gleichen Verfah-
renskonzept. Allerdings gab es dabei wichtige Verbesserun-
gen aller vier Hauptschritte des Verfahrens, d.h. der Hy-
drierung, Oxidation, Extraktion des Wasserstoffperoxids und
Behandlung der Arbeitsl<sung. Abbildung 3 zeigt die Ver-
fahrensschritte in einem vereinfachten Flussdiagramm. Die
Hauptreaktionen des auf Riedl und Pfleiderer zur*ckgehen-
den Anthrachinon-Prozesses,[34] auf dem der weitaus gr<ßte
Teil der Wasserstoffperoxid-Produktion beruht, sind in
Schema 1 dargestellt. Das 2-Alkylanthrachinon (AC; ge-
w<hnlich 2-Ethylantrachinon), das in einem geeigneten L<-
sungsmittel oder L<sungsmittelgemisch gel<st ist, wird kata-
lytisch zum entsprechenden Anthrachinol oder Hydroan-
thrachinon (AHC) hydriert (Schema 1a). Die als Nebenre-

aktion auftretende Hydrierung des unsubstituierten aroma-
tischen AC-Rings ergibt 5,6,7,8-Tetrahydroanthra-
hydrochinon (Schema 1b). Die AHC-haltige L<sung wird
vom Hydrierungskatalysator abgetrennt und mit Luft unter
R*ckgewinnung des urspr*nglichen Anthrachinons und Bil-
dung �quimolarer Mengen Wasserstoffperoxid oxidiert
(Schema 1c,d).[1, 2] In einer Gegenstromkolonne wird das
Wasserstoffperoxid mit entmineralisiertem Wasser aus der
organischen Arbeitsl<sung extrahiert, wobei normalerweise
eine L<sung mit 30 Gew.-% H2O2 entsteht. Zur Entfernung
von Verunreinigungen wird das w�ssrige H2O2 anschließend
destilliert und die Konzentration bis auf 70% erh<ht. Das
L<sungsmittel-Anthrachinon-Gemisch wird in den Prozess
zur*ckgef*hrt. Die Gleichungen a–d in Schema 1 geben die
an diesem Prozess beteiligten Reaktionen nur stark verein-
facht wieder. Bedingt durch eine Reihe von Nebenreaktionen
kommt es zu einem Nettoverbrauch an Anthrachinon.
Ein Vorteil des AO-Verfahrens ist die sehr hohe Wasser-

stoffperoxid-Ausbeute pro Zyklus. Seine gr<ßten Nachteile
sind die Nebenreaktionen, die eine Regeneration von L<sung
und Hydrierungskatalysator erforderlich machen, sowie die
zur Entfernung organischer Verunreinigungen aus dem
Wasserstoffperoxidprodukt notwendigen Trennungsschritte.
Ungeachtet der sehr hohenWasserstoffperoxid-Ausbeute pro
Zyklus gibt es in der Literatur Verbesserungsvorschl�ge f*r
jeden einzelnen Verfahrensschritt.

3.1.1. Hydrierung

Die AC-haltige Arbeitsl<sung wird *ber einem Kataly-
sator bei Temperaturen von 40 bis 50 8C mit einem Wasser-
stoffpartialdruck von bis zu 4 bar hydriert. Zur Verminderung

Abbildung 3. Blockschema des Anthrachinon-Verfahrens zur Synthese
von Wasserstoffperoxid.

Schema 1. Anthrachinon-Autoxidationsreaktionen.
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sekund�rer Hydrierungsreaktionen wird der Hydrierungs-
grad (der Umsatz von AC zu AHC) sorgf�ltig *berwacht und
unter 60% gehalten. F*r den Hydrierungsschritt werden
Nickel und tr�gerfixierte Pd-Katalysatoren verwendet.[35, 36]

Zur Reduktion von AC wurden urspr*nglich Raney-
Nickel-Katalysatoren eingesetzt, die als zwei schwerwiegende
Nachteile zu @berhydrierung und rascher Desaktivierung
f*hrten. Eine zweite Generation von Katalysatoren – nun auf
Palladiumbasis – ergab zwar bessere Selektivit�ten, konnte
aber ebenfalls die Bildung von hydrierten Nebenprodukten
nicht g�nzlich vermeiden (zus�tzlicher Wasserstoff- und An-
thrachinonverbrauch). W*nschenswert war daher ein hoch-
selektiver Katalysator, der ausschließlich die Carbonylgruppe
hydriert und den aromatischen Ring unangetastet l�sst. Diese
Funktion erf*llt eine neuere Katalysatorgeneration auf der
Basis von chemisch reduzierten nanoskaligen amorphen Ni-
B-[37,38] und Ni-Cr-B-Legierungen.[39]

Die amorphen Ni-B-Legierungen haben sich bei der AC-
Hydrierung als sehr leistungsf�hig erwiesen.[37] Man kann ihre
Hydrierungsaktivit�t durch die Beimengung von La bis zu
einem La/Ni-Atomverh�ltnis von 0.034 steigern. Der effizi-
entere Hydrierungsschritt f*hrt zur Verbesserung des Ge-
samtprozesses. Die *berlegene Leistung dieser Ni-B-Kataly-
satoren wird vor allem mit ihrer amorphen Struktur, die als
vorteilhaft f*r Hydrierungsreaktionen gilt,[40,41] in Verbindung
gebracht. Die Steigerung der Aktivit�t wird mit einer ver-
besserten Dispersion von Ni in Gegenwart von La begr*ndet,
wodurch f*r die Hydrierung mehr aktive Zentren zur Verf*-
gung stehen.
Chrombeimengungen erh<hen die Stabilit�t von Ni-B-

Katalysatoren, wie der relativ konstante Verlauf der AC- und
THAHC-Konzentrationen in Abbildung 4 zeigt. Ein stabiles

Reaktionssystem vermindert die Bildung von Nebenproduk-
ten und f*hrt zu sehr guten Ausbeuten an H2O2.

[36] Die H2O2-
Ausbeute steigt anfangs *ber eine Reaktionszeit von 60 min
hinweg sehr schnell bis auf 100% an und f�llt danach sehr
langsam ab. Die CrIII-Spezies fungiert als Lewis-S�ure und
kann die Carbonylgruppe durch Aufnahme des einsamen
Elektronenpaars des Sauerstoffs aktivieren.[41] Diese Akti-
vierung beg*nstigt den nucleophilen Angriff des dissoziativ
auf dem Nickel adsorbierten Wasserstoffs am Kohlenstoff,

woraus eine gr<ßere Hydrierungsaktivit�t der Carbonyl-
gruppe und damit eine h<here Selektivit�t bei der Hydrierung
von AC zu AHC folgt.
Im Hydrierungsschritt des Anthrachinon-Prozesses

werden meist Palladiumkatalysatoren auf Al2O3-, SiO2- und
Al2O3/SiO2-Tr�gern eingesetzt.

[36] Die Selektivit�t tr�gerfi-
xierter Pd-Katalysatoren kann durch Zugabe von Promoto-
ren oder die Wahl eines geeigneten Tr�germaterials verbes-
sert werden. Eine neue Generation von Hydrierungskataly-
satoren, sowohl f*r Suspensions- als auch f*r Festbettver-
fahren, sind Palladiumkatalysatoren mit funktionalisierten
Harzen als Tr�germaterial.[42,43] In der Patentliteratur[44] wird
auch ein Pd2+-Polyethylenimin-System beschrieben. F*r die
AC-Hydrierung geeignet sind die Tr�germaterialien Poly(4-
vinylpyridin) (PVP) und Polyanilin (PANI) (Schema 2) mit

einem Pd-Anteil von 1 bis 10%.[45,46] Die h<chsten Aktivit�-
ten bei gleichzeitig geringster Neigung zum AHC-Abbau
zeigen sehr kleine Pd0-Partikel, die durch Reduktion von auf
den Polymerk<rnern abgeschiedenem Palladiumhydroxid
(oder -oxid) entstehen.
Eine weitere wesentliche Verbesserung des Hydrie-

rungsschrittes basiert auf dem von Solvay entwickelten
Konzept des Schaumregimes.[47] Die Hydrierung erfolgt bei
moderaten Temperaturen (50–70 8C), wobei die Oberfl�-
chengeschwindigkeit des Hydriergases zwischen 3 und
10 cms�1 betr�gt und die der Fl*ssigkeit zwischen 0.5 und
1.0 cms�1, wobei das Verh�ltnis Fl*ssigkeit/Gas unter 0.15
liegt. Trotz der hier erreichten hohen Geschwindigkeiten der
Hydrierung wird eine Degradation der Arbeitsl<sung durch
@berhydrierung vermieden. Die Hydrierungsreaktion l�sst
sich auch durch den Einsatz von Mikrowellenstrahlung ver-
bessern. Ein Beispiel ist das bei Kemira entwickelte Verfah-
ren,[48] das 5% Pd/C als Katalysator und eine AC/THAHC-
haltige Arbeitsl<sung in einem Gemisch aus 70% aromati-
schem Kohlenwasserstoff sowie Trioctylphosphat und Tetra-
butylharnstoff verwendet.

3.1.2. Oxidation

Das Hydrochinon wird durch ein Oxidationsmittel – ge-
w<hnlich Luft – oxidiert, wobei Wasserstoffperoxid entsteht
und AC regeneriert wird. Die Oxidation mit Luftsauerstoff
wird nichtkatalytisch bei 30–60 8C nahe am Atmosph�ren-
druck durchgef*hrt, indem der Sauerstoff durch die L<sung
geleitet wird. Diese Reaktion verl�uft *ber einen gut belegten

Abbildung 4. Ausbeute an H2O2 sowie die nach der Oxidation in der
ArbeitslMsung vorliegenden Mengen an AC und THAHC als Funktion
der Zeit.[43]

Schema 2. PolymertrBger f�r Hydrierungskatalysatoren.
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Radikalkettenmechanismus (Schema 3).[49] Zuerst wird ein
terti�res Wasserstoffatom des AHC durch einen Initiator,
z.B. eine Verunreinigung des Wasserstoffperoxids, abstra-
hiert. Das erzeugte Radikal reagiert mit dem Sauerstoff unter

Bildung eines Hydroperoxylradikals, das mit einem zweiten
AHC-Molek*l zu einem unbest�ndigen Alkoholhydroper-
oxid und einem AHC-Radikal reagiert. Ersteres Produkt
zersetzt sich zu einem Keton und Wasserstoffperoxid, w�h-
rend das AHC-Radikal erneut in den Reaktionskreislauf
eintritt. Ein leicht verbessertes Verfahren, das bei Degussa
vorgeschlagen wurde, verwendet ein sekund�res Amin als
Katalysator f*r die Oxidation einer THAHC-haltigen Ar-
beitsl<sung.[50] Die Oxidationsreaktion wird durch die Zugabe
von 0.1 Gew.-% eines wenig wasserl<slichen sekund�ren
Amins wie Di-n-octylamin zur Arbeitsl<sung beschleunigt.
Das Wasserstoffperoxid wird mit Wasser extrahiert, und die
Ausbeute betr�gt 95% der theoretischen Menge an Wasser-
stoffperoxid.
Die Oxidation von THAHC ist eine weitere Schl*sselre-

aktion bei der großtechnischen Synthese von Wasserstoff-
peroxid. Diese Reaktion unter Beteiligung von molekularem
Sauerstoff erfolgt an der Gas-fl*ssig-Grenzfl�che, und ihre
Geschwindigkeit h�ngt stark vom Sauerstofftransport durch
den Fl*ssigkeitsfilm ab.[51, 52] In den Reaktoren sollten dem-
zufolge die Ausdehnung der Grenzfl�che und der Fl*ssig-
keitshaftinhalt maximiert werden. Eine kinetische Gleichung
zweiter Ordnung scheint f*r die Beschreibung der Reakti-
onsgeschwindigkeiten hinreichend zu sein. Es ist m<glich,
dass der Sauerstoff mit dem Hydrochinon einen Komplex
bildet, woraufhin die Bildung zweier Radikale erfolgt, die,
wie in Schema 3 gezeigt, rasch unter Entstehung des ent-
sprechenden Hydroperoxids reagieren. Der geschwindig-
keitsbestimmende Schritt w�re die Bildung der Radikale, und
die Reaktionsgeschwindigkeiten k<nnten mit Gleichung (6)

ausgedr*ckt werden, wobei Ke die Gleichgewichtskonstante
f*r die Bildung des Komplexes, k die echte Geschwindig-
keitskonstante und [CR] die Konzentration des THAHC-
Radikals ist.

r ¼ k ½Komplex� ¼ kKe ½CR� ½O2� ð6Þ

Aus Experimenten, die bei unterschiedli-
chen Temperaturen unter Batchbedingungen
ausgef*hrt wurden,[54] wurde eine Aktivie-
rungsenergie von 62.7 kJmol�1 berechnet. Dies
best�tigt, dass der Radikalmechanismus nach
Gleichung (6) zuverl�ssiger als der klassische
Mechanismus der Autoxidation ist.

3.1.3. Extraktion

Es gibt mehrere Verfahren zur Abtrennung
des Wasserstoffperoxids von der Arbeitsl<sung.
Am h�ufigsten wird die Extraktion mit Wasser
angewendet. Die Wasserstoffperoxid-Konzen-
tration in der Arbeitsl<sung betr�gt zwischen
0.8 und 1.9 Gew.-%, und effiziente Extraktoren
erm<glichen eine Gewinnung zu 95%. Die
Wasserstoffperoxid-Konzentration des Roh-
produktes liegt zwischen 25 und 45%. In wei-
teren Schritten werden die f*r eine Vermark-
tung erforderliche Reinheit und Konzentration
erreicht.

Ein außerordentlich n*tzliches Konzept zur Verkn*pfung
der AHC-Oxidation mit der Abtrennung des Wasserstoff-
peroxids in einem einzigen Schritt ist das unl�ngst entwickelte
Verfahren der reaktiven Trennung.[54–59] Es erm<glicht eine
h<here Ausbeute an H2O2, und durch die unmittelbare Ab-
trennung treten die Nebenprodukte nicht in das Gleichge-
wicht der chemischen Reaktion ein. Die Technologie der re-
aktiven Trennung f*hrt damit zu wesentlichen Einsparungen
an Investitions- und Betriebskosten. Wenn die Sauerstoff-
oxidation von AHC und die Extraktion des Wasserstoffper-
oxids aus der AC-Arbeitsl<sung in einer Siebbodenkolonne
durchgef*hrt werden, erh<hen sich Umsatz von AHC und die
Effizienz der Extraktion mit der Leerrohrgeschwindigkeit des
Gases.[60] Ursache k<nnte die verl�ngerte Kontaktzeit zwi-
schen dem Sauerstoff (Reaktivgas) und der dispergierten
Phase (reaktive fl*ssige Phase) aufgrund ihrer oszillierenden
Bewegung und/oder eines gr<ßeren Haftinhalts der beiden
Phasen sein.[61] Andererseits nimmt der Stofftransportkoeffi-
zient an der Gas-fl*ssig-Grenzfl�che bei gr<ßerer Str<-
mungsgeschwindigkeit des Reaktivgases zu,[62,63] sodass of-
fensichtlich die Geschwindigkeit der Oxidationsreaktion
erh<ht wird und der Umsatz von AHC steigt.

3.2. Oxidation von Alkoholen
3.2.1. 2-Propanol

Eine weitere M<glichkeit zur Synthese von Wasserstoff-
peroxid ist die partielle Oxidation prim�rer oder sekund�rer
Alkohole, bei der ein Aldehyd oder Keton als Coprodukt

Schema 3. H2O2-Synthese im AO-Verfahren: Oxidation von Anthrahydrochinon.
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entsteht.[64, 65] Grundlage dieses Fl*ssigphasenprozesses ist die
Autoxidation von 2-Propanol (Schema 4). Shell Chemical
haben ein solches Verfahren von 1957 bis 1980 betrieben. Bei
m�ßigen Temperatur- und Druckverh�ltnissen (90–140 8C,

10–20 bar) wird das (2-Propanol)-Wasser-Azeotrop, in dem
sich das Wasserstoffperoxid befindet, von einem Gasstrom
mit einem O2-Gehalt von 80–90% oxidiert. Um die Bildung
von Essigs�ure und anderen Nebenprodukten zu minimieren,
wird der Umsatz von 2-Propanol pro Zyklus auf maximal
15% begrenzt, und es werden mehrere aufeinanderfolgende
Oxidationsschritte bei abnehmenden Temperaturen durch-
gef*hrt. Um die Zersetzung des gebildeten Wasserstoffper-
oxids zu vermeiden, muss der Reaktionsbeh�lter mit email-
liertem oder passiviertem Stahl ausgekleidet sein. Das Pro-
duktgemisch mit nichtumgesetztem 2-Propanol, Aceton und
Wasserstoffperoxid wird durch Verdampfen getrennt. Wasser
und organische Stoffe werden dann weiter destilliert, sodass
Aceton und 2-Propanol in den Kreislauf zur*ckgef*hrt
werden k<nnen. Das am Boden des Verdampfers erhaltene
Wasserstoffperoxid wird mit Wasser auf eine Konzentration
unter 50% verd*nnt und anschließend in einer Gegen-
stromextraktionskolonne weiter gereinigt. Durch Oxidation
eines Alkohols erzeugtes Wasserstoffperoxid ist dem Produkt
des AO-Prozesses qualitativ unterlegen, da es wegen der
L<slichkeit des Alkohols in der Peroxidphase schwierig ist, zu
einem hohen H2O2-Reinheitsgrad zu gelangen.

3.2.2.Methylbenzylalkohol

Lyondell Chemical (fr*her Arco Chemical) und Repsol
QuSmica haben parallel ein Verfahren entwickelt, das auf der
Oxidation eines Methylbenzylalkohols (MBA) beruht
(Schema 5). Der Ausgangspunkt f*r diesen Ansatz war die
Verwendung von MBA, das als ein Nebenprodukt des von
diesen Firmen betriebenen Propylen/Oxid/Styrol-Prozesses
anf�llt.
Die Oxidation von MBA in der fl*ssigen Phase wird ge-

w<hnlich ohne Katalysator bei Temperaturen von 120 bis
180 8C und Dr*cken zwischen 3 und 10 bar durchgef*hrt.[66]

Das Patent gibt einenMBA-Umsatz von 32% und eine H2O2-
Selektivit�t von 97% an.[66] Der erzielte Wasserstoffperoxid-
Anteil der fl*ssigen Phase von etwa 7.5% liegt betr�chtlich

*ber den Werten, die mit den herk<mmlichen Anthrachinon-
Verfahren nach der Oxidation erreicht werden. Um das
Wasserstoffperoxidprodukt in gew*nschter Konzentration zu
erhalten, wird der fl*ssige Wasserstoffperoxidstrom den Ex-
traktions- und Destillationseinheiten zugef*hrt. Das Destillat
wird hydriert, sodass aus Acetophenon wieder Methylben-
zylalkohol erhalten wird.
Zwar sieht das urspr*ngliche Konzept eine nichtkatalyti-

sche Oxidation des Methylbenzylalkohols[53] zu Wasserstoff-
peroxid und Acetophenon vor, die Oxidation kann aber auch
mit einem Katalysator durchgef*hrt werden. Mehrere Ni-
ckel(II)-(b-Diketon)-Komplexe kommen hierf*r als homo-
gene Katalysatoren in Betracht, da sie die Zersetzung von
Wasserstoffperoxid nicht katalysieren.[67] Allgemein gilt, dass
die Zugabe von Nickel zu einem h<heren Umsatz des Alko-
hols f*hrt, w�hrend die Ausbeute an Wasserstoffperoxid von
den verwendeten Liganden abh�ngt. Cyclische b-Diketone
wie 2-Acetylcyclopentanoat oder 2-Acetylcyclohexanoat er-
geben eine h<here Ausbeute an Wasserstoffperoxid und eine
h<here Selektivit�t f*r H2O2, w�hrend Nickelkomplexe mit
basischen Liganden die Oxidationsreaktion hemmen.
Ein neueres Patent[68] gibt an, dass Wasserstoffperoxid

effizient durch Oxidation prim�rer und sekund�rer Alkohole
mit molekularem Sauerstoff in Gegenwart eines N-Hydroxy-
imids hergestellt werden kann (Schema 6). Dabei beg*nstigt
das N-Hydroxyimid die Bildung von Radikalen aus dem se-
kund�ren Alkohol.[69] Zur Steigerung von Reaktionsge-
schwindigkeit und Selektivit�t kann der Imid-Katalysator
auch in Verbindung mit einem Promotor eingesetzt werden.
Viele Verbindungen, z.B. organische Carbonylverbindungen,

Schema 4. H2O2-Synthese durch Oxidation von sekundBrem Alkohol.

Schema 5. H2O2-Synthese durch Oxidation von Methylbenzylalkohol
(MBA).

Schema 6. Erzeugung des N-Hydroxyimids und vorgeschlagener Ver-
lauf der katalytischen Oxidation eines sekundBren Alkohols.
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@bergangsmetallsalze und organische Salze von Elementen
der Gruppen 15 und 16, fungieren als Promotoren. Eine we-
sentliche Verbesserung dieses Verfahrens wird durch Zusatz
eines reaktiven L<sungsmittels erreicht, das die Cooxidation
von MBA erm<glicht.[67, 70,71] Cooxidationen von Kohlenwas-
serstoffen waren zwar seit langem bekannt,[72–75] zur Oxida-
tion sekund�rer Alkohole aber noch nicht angewendet
worden. Die Methode liefert hohe H2O2-Konzentrationen
und eine sehr hohe Selektivit�t f*r H2O2 bez*glich des ver-
brauchten MBA (> 99%).[70, 71]

3.3. Elektrochemische Synthese

Wasserstoffperoxid l�sst sich durch Elektrolyse einer
verd*nnten NaOH-L<sung in einer elektrochemischen Zelle
gewinnen (Dow-Verfahren). Die Anoden- und Kathodenre-
aktionen sind in den Gleichungen (7)–(9) angegeben:

Anode : 2OH� ! H2Oþ 1=2O2 þ 2 e� ð7Þ

Kathode : H2OþO2 þ 2 e� ! HO2
� þOH� ð8Þ

Gesamtreaktion : NaOHþ 1=2O2 ! HO2Na ð9Þ

Die Synthese von alkalischem Peroxid mit einem H2O2/
NaOH-Gewichtsverh�ltnis von 1:1.7 erfolgt durch kathodi-
sche Reduktion von Sauerstoff an einer Rieselbettkathode.
Diese besteht aus mit Industrieruß (carbon black) *berzoge-
nen Graphitst*cken und einem Fluorkohlenstoffbinder und
erm<glicht den Transport des O2 bei Atmosph�rendruck.

[76,77]

Eine mit 2.3 V und 62 mAcm�2 betriebene Zelle ergibt ein
NaOH/HO2

�-Gewichtsverh�ltnis von 1.6–1.8:1 bei einer
Stromausbeute von 90%. In Kombination mit einer Ionen-
austauschmembran ergibt diese Kathode eine 2.1-proz. (w/w)
HO2

�-L<sung in 5.0% (w/w) NaOH bei 95% Stromausbeu-
te.[78] Der Anolyt – eine NaOH-L<sung in entmineralisiertem
Wasser – wird dem Anodenraum der Zelle zugef*hrt und mit
einer Na4edta-L<sung als Chelatbildner f*r Schwermetalle
versetzt. Der Zufluss des Chelatbildners wird so geregelt, dass
seine Konzentration im Elektrolyt *ber 0.002% liegt. Diese
Alkaliperoxid-Technologie eignet sich am besten f*r An-
wendungen wie in der Zellstoffbleiche, f*r die eine Trennung
des Peroxids vomMtznatron im Produkt nicht erforderlich ist,
und ein integriertes elektrochemisches Syntheseverfahren f*r
die Zellstoffbleiche ist auch patentiert worden.[79]

Ebenfalls berichtet wurde *ber die Entwicklung einer
neuartigen elektrochemischen Membranzelle mit einer
Schwefels�urel<sung als Elektrolyt.[80] Der Einsatz von
Poly(4-vinylpyridinium-p-toluolsulfonat) (PVPPTS) verbes-
sert die Leistung der Zelle, und man erh�lt eine h<here
Stromdichte, geringere Zellspannung und h<here Peroxid-
konzentration.

3.4. Vergleich der großtechnischen Verfahren

Das AO-Verfahren hat alle Konkurrenzverfahren (Oxi-
dation prim�rer und sekund�rer Alkohole, elektrochemische

Verfahren) verdr�ngt und liefert heute mehr als 95% der
Weltproduktion an H2O2. Ein wesentlicher Grund hierf*r ist,
dass das AO-Verfahren eine kontinuierliche Produktion von
H2O2 bei m�ßigen Temperaturen ohne einen Kontakt zwi-
schen O2 und H2 innerhalb des Prozesses erm<glicht. Die
Stofftransportlimitierung in den Hydrierungs- und Oxida-
tionsreaktoren sowie das Auftreten organischer Verunreini-
gungen bei der Fl*ssig-fl*ssig-Extraktion bedingen aber
gleichzeitig auch eine gewissen Ineffizienz des AO-Prozesses.
Dies erfordert eine aufw�ndigere Technik und h<here Tem-
peraturen, als bei einem kinetisch kontrollierten Prozess
notwendig w�ren. Da die Steuerung des H2/AC-Verh�ltnisses
und der Verweildauer des Anthrachinons w�hrend des Hy-
drierungsschrittes schwierig ist, kommt es leicht zur Bildung
von Nebenprodukten (*berhydriertem Anthrachinon und
L<sungsmittel), die kontinuierlich dem Reaktionszyklus
entzogen werden m*ssen. Ein weiteres Problem besteht
darin, dass sich Arbeitsl<sung und Wasser in der Strippko-
lonne gegenseitig verunreinigen. Zudem ist der Verteilungs-
koeffizient von H2O2 zwischen Wasser und der organischen
Phase nicht optimal, und eine Destillation sowohl des
konzentrierten als auch des gereinigten H2O2 ist notwendig,
was mit einem betr�chtlichem Energieaufwand verbunden
ist.[1, 2]

4. Neue Ans�tze

Um das Potenzial von Wasserstoffperoxid voll nutzen zu
k<nnen, wird ein einfaches Syntheseverfahren ben<tigt, das
sich direkt am Einsatzort anwenden l�sst. Dies ist das Ziel der
neuesten Entwicklungen, die auf die direkte Synthese von
Wasserstoffperoxid aus H2 und O2 abzielen.

4.1. Direktsynthese

Ein alternativer Weg der H2O2-Synthese ohne die Betei-
ligung von Anthrachinon ist die direkte Synthese aus Was-
serstoff und Sauerstoff in Gegenwart eines Katalysators. Ein
wirklicher Durchbruch in der H2O2-Chemie w�re eine Ein-
topfsequenz aus direkter Synthese des H2O2 aus den Ele-
menten[81] und seiner unmittelbaren Verwendung in einer
Oxidationsreaktion.[28, 82] Die Reaktion H2 + O2!H2O2 ist
im Prinzip die einfachste Methode zur Bildung von Wasser-
stoffperoxid und sollte deshalb geringere Investitions- und
Betriebskosten erm<glichen. Durch das Auftreten gleichzei-
tig oder nacheinander ablaufender Reaktionen, die alle
thermodynamisch beg*nstigt und stark exotherm sind, ergibt
sich jedoch ein kompliziertes Reaktionsschema (Schema 7).
Zu diesen unerw*nschten Reaktionen z�hlen: a) die Bildung
von Wasser (Reaktion 2), b) die Zersetzung von H2O2 (Re-
aktion 3) und c) die Reduktion von H2O2 (Reaktion 4). Ab-
h�ngig vom verwendeten Katalysator, den Promotoren,
eventuell vorhandenen Additiven und den Reaktionsbedin-
gungen, kann jede dieser Reaktionen bevorzugt sein. Die
katalytische Fl*ssigphasenoxidation von Wasserstoff zur
Herstellung von Wasserstoffperoxid ist zwar schon seit 1914
bekannt[83] – und es existieren daf*r inzwischen sogar einige
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Patente[84–118] –, aber zur praktischen Umsetzung dieses Ver-
fahren ist es bisher nicht gekommen.
Bei der Direktsynthese von Wasserstoffperoxid treten

zwei wesentliche Hindernisse auf. Erstens sind Wasserstoff/
Sauerstoff-Gemische *ber einen weiten Konzentrationsbe-
reich explosiv,[88] sodass entweder das Verh�ltnis von Was-
serstoff zu Sauerstoff sorgf�ltig gesteuert oder ein Verd*nner
wie Stickstoff, Kohlendioxid oder Argon zugesetzt werden
muss. Die Zusammensetzung mit der besten Selektivit�t f*r
H2O2 liegt im Bereich der explosiven O2/H2-Gemische (5:1
bis 20:1), sodass aus Sicherheitsgr*nden große Mengen
Stickstoff zugesetzt werden m*ssen, was nat*rlich die Pro-
duktivit�t stark beeintr�chtigt.[84] Eine Strategie, um den di-
rekten Kontakt zwischen O2 und H2 zu vermeiden, beruht auf
der Verwendung katalytischer Membranreaktoren, in denen
reine Gase eingesetzt werden k<nnen. Katalysatoren, die die
Wasserstoffperoxid-Bildung bewirken, sind auch in der Ver-
brennung von Wasserstoff zu Wasser und der Zersetzung von
Wasserstoffperoxid aktiv. Damit ergibt sich als ein weiteres
Hauptproblem, hohe Selektivit�ten f*r Wasserstoffperoxid
gegen*ber Wasser zu erreichen.[119–122] Da reines Wasser-
stoffperoxid außerordentlich instabil ist und zu Wasser und
Sauerstoff zerf�llt, ben<tigt man ein geeignetes L<sungsmittel
f*r die Reaktion von H2 und O2 zu Wasserstoffperoxid. Da
nun drei Phasen – n�mlich Gase (H2 und O2), eine Fl*ssigkeit
(L<sungsmittel) und ein Feststoff (Katalysator) – erforderlich
sind, wird das Verfahren sehr kompliziert. In zahlreichen
Studien wurde deshalb versucht, die Barriere f*r den Stoff-
transport zwischen der Gasphase und dem L<sungsmittel zu
senken. Eine innovative Idee zur Bew�ltigung der dem Pro-
zess inh�renten Transportlimitierungen ist z.B. der Vorschlag,
Mikroblasen aus H2 und O2 einzusetzen.

[109]

Die beschriebenen Probleme scheinen jedoch beherrsch-
bar zu sein, da Degussa-Headwaters den Bau einer Anlage
f*r die Direktsynthese vonWasserstoffperoxid in Verbindung
mit der Produktion von Propylenoxid f*r das Jahr 2007 an-
gek*ndigt hat.[123] Die Patente der beteiligten Unternehmen
lassen darauf schließen, dass ein großtechnisches Verfahren
mit einem aktiven Katalysator auf der Basis von Palladium-
Nanopartikeln auf Kohlenstoff und dem entsprechenden
L<sungsmittel (im Allgemeinen einem Alkohol) sowie bei
Verwendung von Wasserstoffkonzentrationen außerhalb des
Flammbarkeitsbereichs m<glich ist.

4.1.1. Katalysatoren

Die Literatur enth�lt Beschreibungen von Katalysatoren
auf der Basis von Edelmetallen oder Kombinationen von
Edelmetallen, und als Tr�ger kommen Substrate wie Al2O3,
SiO2 und Kohlenstoff in Betracht.

[96,119–124] In den meisten
F�llen ist Palladium das Metall der Wahl. Um die Zer-
setzung von Wasserstoffperoxid in Gegenwart von Basen zu
verz<gern oder ganz zu verhindern, werden dem Reaktions-
medium neben dem heterogenen Katalysator oft noch S�uren
zugesetzt.[119] Ein anderer Ansatz beruht auf der Zugabe von
Katalysatorgiften, d.h. Halogeniden, die die Wasserbildung
verz<gern und zu einem Anstieg der Selektivit�t f*r Wasser-
stoffperoxid f*hren.[125] Zwar sorgen Halogenide f*r eine gute
Selektivit�t f*r die H2O2-Bildung, aber auch f*r einen ver-
z<gerten Wasserstoffumsatz.[119, 121] Dies l�sst vermuten, dass
die Halogenidionen an den Metallzentren adsorbieren, die
die Oberfl�chenreaktion zwischenWasserstoff und Sauerstoff
vermitteln.[126] Am h�ufigsten werden Chloride[101] und
Bromide[111] verwendet. Die Verwendung von Wasserstoff-
halogeniden als Promotoren liegt auf der Hand, denn sie
kombinieren die S�urefunktion des Protons mit der Wirkung
des Anions auf die H2- und O2-aktivierenden Katalysator-
zentren.[90, 91,125] Als Stabilisator von Wasserstoffperoxid wird
h�ufig Phosphors�ure verwendet, die neben ihrer stabilisie-
renden Wirkung auch die S�urefunktion aufweist.[114] Beson-
dere Vorkehrungen sind n<tig, um Korrosionssch�den beim
Betrieb mit hoch konzentrierten S�urel<sungen zu ver-
meiden. Die Anwesenheit von S�urel<sungen und Haloge-
nidionen beg*nstigt außerdem das Aufl<sen des aktiven
Metalls,[127,128] mit der Desaktivierung des Katalysators als
Hauptfolge. Es wird angenommen, dass kolloidales Pd am
katalytischen Zyklus der Palladiumkatalysatoren beteiligt
ist, der zum Teil homogen sein kann. Obwohl ein solches
System im Grundsatz sehr interessant ist, w�re die Handha-
bung des Kolloids innerhalb eines großtechnischen Verfahren
schwierig, da seine R*ckgewinung angesichts der sehr gerin-
gen Konzentration an gel<stem Metall nicht praktikabel
w�re.
Man verwendet deshalb oft saure Tr�ger, die die Kon-

zentration der anorganischen S�ure absenken, sodass eine
geringere Korrosionswirkung besteht. Von den festen S�uren
werden eine Supers�ure aus Wolframoxid auf einem Zirco-
niumdioxid-Substrat,[99] saure Tr�germaterialien wie Molyb-
d�noxid auf Zirconiumdioxid, Vanadiumoxid auf Zirconi-
umdioxid, tr�gerfixierte Schwefels�ure-Katalysatoren[97,118,129]

und fluoriertes Aluminiumoxid[119] h�ufig erw�hnt. Allerdings
ergeben diese Methoden sehr geringe Ausbeuten an Wasser-
stoffperoxid. Dagegen wurde zuletzt *ber ausgezeichnete
Ausbeuten mit neutralen L<sungen und heterogenen Kata-
lysatoren aus funktionalisierten Kohlenstoffen mit Sulfon-
s�uregruppen[123] oder sulfonierten Polystyrolharzen (PS-
SO3H) berichtet.

[130–133] Die PS-SO3H-Harze haben einen
hohen Venetzungsgrad, und ihre spezifische Oberfl�che liegt
im mittleren Bereich bei etwa 40 m2g�1. Keine dieser beiden
Eigenschaften scheint f*r die Fl*ssigphasenreaktion nach-
teilig zu sein. Die Harze quellen in Gegenwart des L<sungs-
mittels auf, was den Zugang der Reaktanten (H2 und O2) zu
den aktive Zentren erm<glicht.[134]

Schema 7. An der Direktsynthese von H2O2 beteiligte Reaktionen.
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PS-SO3H-Ionenaustauscherharze mit verankerten Pd
II-

Ionen (1.34–1.49 Gew.-% Pd) sind hoch effiziente Katalysa-
toren f*r die Direktsynthese vonWasserstoffperoxid bei 40 8C
mit Methanol als L<sungsmittel. Der Wasserstoffverbrauch
ist in allen F�llen recht hoch (> 90%), und die H2O2-Kon-
zentration h�ngt linear von der Reaktionszeit ab, was nahe-
legt, dass die Reaktion mit konstanter Geschwindigkeit ab-
l�uft (Abbildung 5). Die Geschwindigkeit der Wasserstoff-

peroxid-Bildung ist außerordentlich groß, nahe 1100 mmol-
(H2O2)h

�1g(Pd)�1, und sie liegt um fast zwei Gr<ßenord-
nungen *ber dem Wert f*r Verfahren mit s�urefreien
L<sungsmitteln.[135] Die hohe Leistung dieses katalytischen
Systems ergibt sich aus der F�higkeit der Sulfongruppen des
Harzes, mit den PdII-Ionen in Wechselwirkung zu treten und
diese, wie durch Photoelektronenspektroskopie nachgewie-
sen wurde, ohne weitere Reduktion zu metallischem Palla-
dium zu stabilisieren. Der Pd-3d5/2-Peak zeigt eine Kompo-
nente bei 336.5 eV, den PdO-Clustern zugeordnet, und eine
zweite bei 338.2 eV, die PdII-Ionen in Wechselwirkung mit
den SO3H-Gruppen des Harzes zugeordnet wird (Abbil-
dung 6). Der Anteil dieser Spezies ist vom verwendeten Harz
abh�ngig, sodass das Harz mit der gr<ßten Oberfl�chendichte
an Sulfongruppen die meisten PdII-SO3H-Wechselwirkungen
eingeht. Die Photoelektronenspektroskopie liefert also einen
direkten Nachweis der Wechselwirkung zwischen kleinen
Palladiumpartikeln und den Sulfongruppen des Harzes.[132]

Diese Wechselwirkung f*hrt zu einer positiven Ladung an
den Pd-Partikeln, die die Selektivit�t f*r Wasserstoffperoxid
beg*nstigt.
F*r die Optimierung des Katalysators scheint eine ge-

eignete Modifizierung des Tr�gersubstrats ebenfalls große

Bedeutung zu haben. So eignen sich hydrophobe Substrate
besonders gut, da sie den Stofftransport nach erfolgter Bil-
dung von Wasserstoffperoxid erleichtern. Damit werden Se-
kund�rreaktionen des Wasserstoffperoxids, wie die Hydrie-
rung oder die Zersetzung zu Wasser, minimiert. Zu solchen
modifizierten Tr�germaterialien geh<ren mit Fluor behan-
delter Kohlenstoff,[101] anorganische Tr�germaterialien wie
Al2O3, SiO2-Al2O3, Zeolithe usw., auf denen eine d*nne
Schicht eines hydrophoben Polymers abgeschieden wird,[137]

sowie mit Sulfons�ure funktionalisierter Kohlenstoff.[138]

F*r die direkte Synthese von H2O2 werden meist Kata-
lysatoren auf Palladium-Basis verwendet. Ihre Aktivierung
umfasst eine sanfte und sorgf�ltig kontrollierte Reduktion
unter Ausbildung kleiner metallischer Pd-Cluster auf der
Tr�geroberfl�che. Eine neue Studie geht davon aus, dass
Katalysatoren mit Palladium-Nanopartikeln, die viele Pd-
Atome mit geringem Koordinationsgrad enthalten, aktiv und
selektiv f*r Wasserstoffperoxid sind (Abbildung 7).[118,139]

Wegen ihres Elektronenmangels sind diese Pl�tze f*r Wech-
selwirkungen mit einem im Reaktionsmedium vorhandenen
Promotor besonders pr�destiniert. Mit der besonderen
Struktur dieser Pd-Partikel k<nnte auch die beobachtete
Promotorwirkung bei Zusatz kleiner Mengen eines Zweit-
metalls zusammenh�ngen.[91, 118,140] Wegen des geringen An-
teils des Promotors kann man annehmen, dass die Leis-
tungsverbesserung nicht aus der Bildung einer Legierung
zwischen Pd und dem zweiten Metall resultiert.
K*rzlich wurde gezeigt, dass eine hohe Selektivit�t f*r

H2O2 in Gegenwart kationischer Palladiumspezies erzielt
werden kann. In diesem Fall ist die Reduktion des Katalysa-

Abbildung 5. Die zeitliche VerBnderung der Wasserstoffperoxid-Kon-
zentration bei der Direktreaktion von Wasserstoff und Sauerstoff bei
313 K.[132]

Abbildung 6. Photoelektronenspektrum der Pd-3d-Region von Kataly-
satoren mit PS-SO3H-Austauscherharz als TrBgermaterial.[132] cps=Si-
gnale pro Sekunde, BE=Bindungsenergie.
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tors vor dem Katalysatortest nicht notwendig,[123–132] und die
Selektivit�t f*r H2O2 verbessert sich nach Oxidation des
Katalysators mit Sauerstoff[136] oder Behandlung mit einer
S�ure nach Impr�gnierung.[117, 138] Diese Beobachtung wird
damit erkl�rt, dass die reduzierten Pd-Spezies leicht H2O2
bilden, aber gleichzeitig auch das gebildete H2O2 mit hoher
Geschwindigkeit zu H2O zu oxidieren k<nnen, wogegen eine
sanfte Oxidationsbehandlung des Katalysators den Metall-
charakter der Metallpartikel in einem gewissen Maß unter-
dr*ckt, was zu einer gr<ßeren Nettogeschwindigkeit der
H2O2-Bildung f*hrt.

[142]

Die In-situ-Erzeugung von H2O2 aus O2/H2-Gemischen
*ber tr�gerfixierten Au-Katalysatoren wurde mit Blick auf
eine m<gliche Kombination mit der Oxidation von Propen zu
Propenoxid untersucht.[143,144] Das vermutliche Oxidations-
mittel bei dieser Reaktion ist eine auf der Metalloberfl�che
erzeugte Hydroperoxid-Spezies. Dies st*tzt die Auffassung,
wonach Gold ein aktives Metall f*r die direkte Synthese von
Wasserstoffperoxid ist. Untersuchungen der Energetik der an
der Synthese von Wasserstoffperoxid *ber Edelmetallkata-
lysatoren (Pd, Pt, Ag und Au) beteiligten Elementarreaktio-
nen auf der Grundlage des BOC-MP-Modells (bond order
conservation Morse potential) ergaben, dass die Wasser-
stoffperoxid-Bildung auf Gold-Katalysatoren mit der gr<ßten
Selektivit�t erfolgt.[145] Diese Voraussage wurde sp�ter auch
experimentell best�tigt, wobei als Tr�germaterial f*r die
Goldpartikel Aluminiumoxid,[146] Siliciumoxid,[147] Titan-
oxid[148] und Eisenoxid[135] verwendet wurden. Dieses kataly-
tische Verhalten war auch Gegenstand theoretischer Studien.
Diese zeigen, dass kleine Goldcluster geeignete Zentren f*r
die direkte Synthese von Wasserstoffperoxid sind.[149–153] Es
wurde festgestellt, dass die Geschwindigkeit der H2O2-Bil-
dung mit steigendem Durchmesser der Au-Nanopartikel ab-

nimmt.[147] Diesen Trend best�tigte die Untersuchung eines
mit der Impr�gnierungsmethode hergestellten Au/SiO2-Ka-
talysators mit mittlerem Durchmesser der Au-Nanopartikel
von etwa 30 nm, der lediglich H2O, in keinem Fall jedoch
Wasserstoffperoxid erzeugte.[147]

Betr�chtliche Verbesserungen der H2O2-Ausbeute sind
durch Au-Katalysatoren mit Zweitmetallen erreichbar. Die
Kombination von Gold und Palladium,[135,146,148,154,155] mit der
Geschwindigkeiten der H2O2-Erzeugung erreicht werden, die
*ber der Summe der Geschwindigkeiten der einzelnen Mo-
nometallsysteme liegt, ist hier zweifellos die beste
Option.[133,135,146,148,154,155] Ein Atomverh�ltnis der beiden
Metalle von 1:1 ergibt die besten Resultate.[135,146,154] Man hat
die Wirkung solcher Pd:Au-Legierungen damit erkl�rt, dass
die Pd-Atome innerhalb der Goldmatrix isoliert sind, wobei
diese isolierten Atome die aktivsten katalytischen Zentren
sein sollen.[156] Es muss aber darauf hingewiesen werden, dass
sowohl die Selektivit�t als auch die Bildungsgeschwindigkeit
von H2O2 weit hinter den Anforderungen f*r eine großtech-
nische Anwendung zur*ckbleiben.

4.1.2. L.sungsmittel

Wasser ist das am besten geeignete L<sungsmittel f*r die
Wasserstoffperoxid-Synthese, da es die gr<ßtm<gliche Ver-
fahrenssicherheit garantiert, nicht toxisch, nicht entflammbar
und mit Wasserstoffperoxid sehr gut mischbar ist. Ein
schwerwiegender Nachteil ist die sehr geringe L<slichkeit der
gasf<rmigen Reaktanten H2 und O2 in Wasser, was die Ge-
schwindigkeit der Wasserstoffperoxidproduktion stark be-
schr�nkt. Wegen dieses Nachteils werden noch weitere L<-
sungsmittel eingesetzt, darunter Zweiphasengemische aus
Wasser und einem fluorierten L<sungsmittel, die sich durch
hohes L<sungsverm<gen f*r Sauerstoff und Wasserstoff aus-
zeichnen.[157,158] Mitsubishi hat auch *ber ein Verfahren zur
direkten Erzeugung von H2O2 unter Verwendung eines or-
ganischen L<sungsmittels berichtet.[159] Allerdings ist die
Verunreinigung der w�ssrigen Phase durch organisches L<-
sungsmittel ein noch ungel<stes Problem.
Ferner eignet sich CO2 als L<sungsmittel f*r einen Be-

trieb unter fl*ssigen oder *berkritischen Bedingungen. H2
und O2 sind in beliebigen Anteilen mit CO2 mischbar, und
selbst bei unterkritischen Bedingungen ist die L<slichkeit von
H2 und O2 in CO2 sehr viel h<her als in organischen L<-
sungsmitteln oder Wasser. @berkritische Bedingungen
werden jedoch bevorzugt, um Stofftransportlimitierungen
zwischen Gasphase und fl*ssiger Phase zu umgehen.[160]

Zudem reagiert CO2-H2 bei Temperaturen unterhalb 100 8C
*ber einem Pd-Katalysator nicht zu CO.[161,162] Weiterhin ist
die L<slichkeit von Wasserstoffperoxid in CO2 gering, sodass
gebildetes H2O2 aus der L<sung ausgetrieben wird und ein
Zweiphasensystem auftritt. Mit der beschriebenen Methode
gelang die Direktsynthese von H2O2 mit CO2-l<slichen Pd

II-
oder Pd0-Katalysatoren.[163–165]

Gemische aus Wasserstoffperoxid und einem organischen
L<sungsmittel sind von praktischer Bedeutung, da man sie als
Sauerstoffquelle in Oxidationsreaktionen mit H2O2 verwen-
den kann.[9–32] Organische L<sungsmittel, insbesondere Al-
kohole, sollten f*r die Synthesereaktion besser geeignet sein

Abbildung 7. F�r die Direktsynthese von H2O2 aus H2 und O2

erw�nschte und unerw�nschte Koordination an der OberflBche von
Metallpartikeln.
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als Wasser, da sie H2 und O2 besser l<sen.
[166–168] Mit einem

tr�gerfixierten Palladium-Katalysator auf einem Hafnium-
phosphat-Viologenphosphonat-Material wurden mehrere or-
ganische L<sungsmittel (Methanol, Ethanol, 2-Propanol,
Dioxan und Aceton) sowie Wasser als fl*ssige Phase getes-
tet.[169] Die organischen L<sungsmitteln ergaben unter-
schiedliche Geschwindigkeiten der H2O2-Bildung, obgleich
die Leistung des Systems vom Stofftransport an der Grenz-
fl�che zwischen Fl*ssigkeit und Gas limitiert zu sein scheint.
H<chste Reaktionsgeschwindigkeiten ergaben sich mit Me-
thanol. Wird als fl*ssige Phase Wasser verwendet, so h�ngen
die Ergebnisse stark von der dem Reaktionsmedium zuge-
setzten S�ure ab (zur direkten Erzeugung von H2O2 ist stets
eine S�ure n<tig). Mit HCl war die Geschwindigkeit der
H2O2-Bildung in Wasser, zumindest anfangs, mit den Werten
beim Einsatz organischer L<sungsmittel vergleichbar. Jedoch
ergeben L<sungsmittel wie Methanol,[170] Aceton[114] und
Acetonitril[171] einen gr<ßeren H2-Umsatz und eine h<here
Selektivit�t f*r H2O2. L<sungsmittel wie Toluol und Hexan
erh<hen die L<slichkeit vonWasserstoff und Sauerstoff in der
fl*ssigen Phase[119] und sorgen deshalb f*r eine gr<ßere Re-
aktionsgeschwindigkeit, allerdings beeintr�chtigen sie auch
die Selektivit�t f*r H2O2. Dies unterstreicht, dass die L<s-
lichkeit der gasf<rmigen Reaktanten O2 und H2 zwar ein
wichtiger Faktor f*r die Erzeugung von Wasserstoffperoxid
ist, dass aber die katalytisch aktive Phase im Reaktionsme-
dium eine entscheidende Rolle spielt.[172] Ist die Konzentra-
tion des H2-Gases n�mlich zu hoch, so wird die Palladium-
komponente zu Pd0 reduziert, das die Zersetzung/Hydrierung
von Wasserstoffperoxid beg*nstigt.[142] Eine kleine Konzen-
tration w�re hingegen mit einer geringen Reaktionsge-
schwindigkeit verbunden.
Die Hauptaufgabe des L<sungsmittels besteht darin, die

L<slichkeit des Wasserstoffs in der fl*ssigen Phase zu erh<-
hen, es kann aber auch noch auf andere Weise wirksam sein.
L<sungsmittel wie Ethanol (oder davon abgeleitete oxidierte
Spezies) und Acetonitril neigen zur Koordination mit Palla-
dium und k<nnen deshalb als Inhibitoren der Reaktion zur
Bildung von Wasser auftreten.[173, 174] Eine weitere interes-
sante Beobachtung ist die vollst�ndige Unterdr*ckung von
Pd-Kolloiden in der Fl*ssigkeit bei Verwendung organischer
L<sungsmittel.[173,174] Dies best�tigt, dass das tr�gerfixierte Pd
im Wesentlichen der aktive Katalysator ist, und erkl�rt,
warum in Industriereaktoren durch Einsatz von L<sungs-
mitteln eine h<here Stabilit�t der Katalysatoren erreicht wird.

4.1.3.Membranen

Ein neuer, eleganter Ansatz auf der Basis von Mem-
brankatalysatoren vermeidet Sauerstoff/Wasserstoff-Gemi-
sche und die damit verbundenen Sicherheitsprobleme. Die
beiden Reaktanten bleiben dabei durch die Membran von-
einander getrennt.[136,137,141,175–179] Insbesondere eignen sich
dichte Palladiummembranen f*r die Fl*ssigphasensynthese
von Wasserstoffperoxid aus H2 und O2.

[136] Eine zweite
wichtige Funktion der Membranen besteht darin, einem Ka-
talysator auf den Poren der Oberfl�che, die mit der O2-hal-
tigen fl*ssigen Phase in Kontakt steht, atomaren Wasserstoff
zuzuf*hren.

Eine betr�chtliche Erh<hung der Selektivit�t f*r H2O2
gelang mit einer speziellen Pd-Membran mit einer d*nnen
Schicht aus metallischem Pd, das auf der stabilen Oberfl�che
einer Pd-Ag-Legierung auf a- oder g-Al2O3 abgeschieden
wurde.[136] Diese deutliche Verbesserung ist eine Folge der
Volumenoxidation der Pd-Schicht. Die Bedeckung der oxi-
dierten Pd-Schicht mit einer hydrophoben Polymermembran
ergibt eine weitere leichte Verbesserung der H2O2-Selektivi-
t�t. Diese Membran ist nur f*r H-Atome durchl�ssig, w�h-
rend molekulares H2 nicht auf die andere Seite der Membran
gelangt, auf der das O2-Gas durch die fl*ssige Phase geleitet
wird (0.02m H2SO4).

[136] Da H-Atome reaktiver sind als mo-
lekulares H2, reagieren die permeierten H-Atome auf der
Katalysatoroberfl�che mit molekularem Sauerstoff zu H2O2,
das anschließend in der w�ssrigen Phase verbleibt. Der hy-
drophobe Charakter der Polymerschicht soll einen weiteren
Kontakt des gebildeten H2O2 mit der Katalysatoroberfl�che
verhindern. Diese Bauweise ergibt einen vollst�ndigen Ver-
brauch des H2, was darauf schließen l�sst, dass der H2-
Transport durch die Membran f*r die Reaktion geschwin-
digkeitsbestimmend ist. Damit ergibt sich die M<glichkeit,
die Bildung von H2O2 z.B. durch die Mnderung des Druckes
auf der H2-Seite zu beeinflussen. F*r m<gliche Anwendungen
ist, neben Umsatz und Selektivit�t, auch die in der F*ssig-
phase erreichte H2O2-Konzentration maßgeblich. Zwar ver-
meidet man mit Membranen explosive Gemische, aber f*r
eine großtechnische Anwendung ist die wesentlich durch den
Stofftransport bestimmte Geschwindigkeit der H2O2-Bildung
zu gering.

4.2. Photokatalyse

Photokatalytische Reaktionen *ber Halbleiteroxiden sind
in den vergangenen Jahren gr*ndlich untersucht worden.[175]

Gew<hnlich entstehen bei UV-Bestrahlung auf der Oberfl�-
che von Halbleiteroxiden reaktive Sauerstoffspezies wie OHC,
O2

� und H2O2.
[180–184] Bei TiO2-Halbleitern bewirkt die Be-

strahlung der TiO2-Partikel mit einer Energie *ber 3.23 eV
(l> 385 nm f*r Anatas) in w�ssriger Suspension, dass ein
Elektron aus dem Valenzband in das Leitungsband gehoben
wird, wobei im Valenzband ein positiv geladenes Elektro-
nenloch (Defektelektron) entsteht. Das Defektelektron (h+)
oxidiert H2O zu einem OHC-Radikal, und das Elektron re-
duziert O2 zu O2

� . Auf einem TiO2-Partikel bilden somit die
Kante des Valenzbandes das Oxidations- und das Leitungs-
band das Reduktionszentrum. Wasserstoffperoxid entsteht
durch Disproportionierung eines Superoxidradikals sowie
durch Rekombination von Hydroxylradikalen an der Grenz-
fl�che der Fl*ssigkeit und/oder in der L<sung.[185, 186] Sowohl
die Anatas- als auch die Rutilform von TiO2 sind photoaktiv,
ihre Reaktivit�t ist aber recht verschieden. Da die Anatas-
phase bei niedrigeren Temperaturen als Rutil gebildet wird,
muss bei ihr mit einer h<heren Dichte an Oberfl�chende-
fekten gerechnet werden. Dies k<nnte auch der Grund f*r die
beobachtete gr<ßere katalytische Aktivit�t von Anataspulver
f*r die Produktion von Wasserstoffperoxid sein.
Die H2O2-Konzentrationen, die auf solchen mit UV-Licht

bestrahlten TiO2-Oberfl�chen beobachtet wurden, bewegten
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sich im Mikromolbereich. F*gt man der Suspension mit den
TiO2-Partikeln aber ein wenig Cu

II-L<sung hinzu, so kann
sich die Produktion von H2O2 um das 20fache erh<hen. Von 0
bis 50 mm CuII nimmt die H2O2-Konzentration stetig zu und
pegelt sich dann auf einen konstanten Wert ein. Bei Be-
strahlung einer mit O2 gesp*lten Suspension werden Cu

2+-
Ionen von der Oberfl�che der Cu/TiO2-Partikel gel<st, w�h-
rend sich beim Sp*len mit Stickstoff Cu2+-Ionen auf der
Oberfl�che der TiO2-Partikel abscheiden.

[187] Man nimmt an,
dass gel<ster Sauerstoff mit dem photogenerierten Elektron
unter Bildung von O2

�-Spezies reagiert.
Es wurden zwei Alternativmechanismen der H2O2-Bil-

dung vorgeschlagen.[188,189] Im ersten Fall ist eine Oxidation
von H2O durch das photogenerierte Defektelektron ent-
sprechend Gleichung (10) beteiligt. Der andereMechanismus
beruht auf der Reduktion des gel<sten O2 durch das photo-
generierte Elektron nach Gleichung (11), wobei hVB

+ und
eCB

� das photogenerierte Defektelektron im Valenzband bzw.
das Elektron im Leitungsband sind.

2H2Oþ 2 hVBþ ! H2O2 þ 2Hþ ð10Þ

O2 þ 2Hþ þ 2 eCB� ! H2O2 ð11Þ

Aus der in Gegenwart bzw. in Abwesenheit von O2 *ber
CuII-Ionen produzierten Menge an Wasserstoffperoxid l�sst
sich auf den beteiligtenMechanismus schließen. Eine Bildung
von H2O2 erfolgt nur dann, wenn O2 durch die TiO2-Cu

2+-
Suspension geleitet wird, w�hrend seine Bildung unter O2-
freien Bedingungen unterbleibt.[183] Dieses Ergebnis best�tigt,
dass der Mechanismus der H2O2-Bildung die Reduktion von
O2 durch das photogenerierte eCB

� einschließt (Abbildung 8).

Die haupts�chlichen Spezies bei photokatalytischen Re-
aktionen auf TiO2-Oberfl�chen sind OHC, H2O2 und O2� . Das
OHC-Radikal ist die reaktivste dieser Spezies. OHC-Radikale
entstehen aus H2O2 auch bei der Fenton-Reaktion in Ge-
genwart von Fe2+ [Gl. (12)].[190]

Fe2þ þH2O2 ! Fe3þ þOHCþOH� ð12Þ

Der Tandemprozess bestehend aus der H2O2-Bildung
durch das TiO2-Cu

2+-System und der Zersetzung von H2O2 in
OHC-Radikale in der Fenton-Reaktion kann zur Oxidation
organischer Substrate in der fl*ssigen Phase genutzt werden.
Auf �hnliche Weise tritt auch bei der photokatalytischen

Oxidation aromatischer Verbindungen durch TiO2 der Effekt
auf, dass sich die Quantenausbeute in Gegenwart von CuII um
den Faktor 16 erh<ht.[190] Wird dem Reaktionssystem aber
H2O2 zugesetzt, so bildet sich ein Peroxokomplex auf der
TiO2-Oberfl�che, der die F�higkeit des TiO2 zur Photoxida-
tion hemmt.
Wie erw�hnt, gehen die plausibelsten Mechanismen f*r

die H2O2-Bildung von einer Reduktion des O2 mit einem
Elektron des Leitungsbandes aus.[182, 183] @ber diverse Ein-
flussgr<ßen wie die Gegenwart von Anionen oder die Art und
Konzentration des Defektelektronenf�ngers ist allerdings nur
wenig bekannt. Entsteht H2O2 haupts�chlich durch Dispro-
portionierung von Superoxidradikalen, so wird seine Bil-
dungsgeschwindigkeit pH-abh�ngig sein. Im photokatalyti-
schen Oxidationsmechanismus organischer Substrate haben
insbesondere auf der Oberfl�che von TiO2-Partikeln adsor-
bierte F�-Ionen einen starken Einfluss.[191, 192] Der Photoabbau
von Phenol im TiO2/F-System erfolgt fast ausschließlich *ber
eine durch freie OH-Radikale vermittelte Oxidation. Auf
reinem TiO2 resultieren demgegen*ber 10% des Photoab-
baus aus direkter Defektelektronenoxidation und 90% aus
dem adsorbierten OH. Es wurde berichtet, dass die UV-Be-
strahlung w�ssriger Suspensionen von fluoriertem TiO2 in
Gegenwart von Sauerstoff sowie eines Defektelektronen-
f�ngers zur Bildung von H2O2 mit einer station�ren Kon-
zentration von bis zu 1.3 mm f*hrt, wenn die TiO2-Oberfl�che
vollst�ndig mit Fluoridionen bedeckt ist.[193] Eine m<gliche
Funktion des inerten Liganden besteht darin, die Bildung von
Peroxo- und Superoxo-Spezies auf der Oberfl�che zu
hemmen.

4.3. Brennstoffzellen

Die großtechnische Produktion von Wasserstoffperoxid
durch Elektrolyse reicht bis in das Jahr 1895 zur*ck.[194]

Damals hatte das Consortium f*r Elektrochemische Industrie
die Elektrolyse von Schwefels�ure untersucht, wobei Per-
oxomono- und Peroxodischwefels�ure erhalten wurden.
Durch anschließende Hydrolyse wurden hochkonzentrierte
Wasserstoffperoxidl<sungen einer hohen Reinheit und Sta-
bilit�t erhalten, sodass ein wirtschaftlich verwertbares Ver-
fahren vorlag. Elektrolytisch hergestelltesWasserstoffperoxid
wird heute als Bleichchemikalie in der Zellstoff- und Pa-
pierindustrie verwendet. Die Produktion erfolgt durch Elek-
trolyse von O2 in Alkalil<sungen in einer elektrochemischen
Zelle mit Kohlenstoffkathode.[76,77] Eine elektrochemische
Vor-Ort-Produktion von Wasserstoffperoxid f*r den Einsatz
in technischen Prozessen erfordert eine Herstellungsmethode
mit hohen Reaktionsgeschwindigkeiten, großer Effizienz und
geringen Kosten.
Wasserstoffperoxid kann durch Zweielektronenreduktion

von O2 in sauren und alkalischen Medien mit verschiedenen
dreidimensionalen Elektroden (z.B. Kohlebett, vernetzter
glasartiger Kohlenstoff (reticulated vitreous carbon, RVC)
und Gasdiffusionselektroden) erzeugt werden. Wie in den
Gleichungen (7) und (8) in Abschnitt 3.3 dargestellt ist, wird
das Hydroperoxid-Ion HO2

� (die konjugierte Base von
Wasserstoffperoxid) in alkalischem Medium durch anodische

Abbildung 8. Photokatalytische Bildung von H2O2 und OHC in Gegen-
wart von Kupfer(II)-Ionen.
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Oxidation von OH� und kathodische Reduktion von O2 er-
zeugt. Gleichung (13) fasst die gesamte Vierelektronenreak-
tion dieses elektrolytischen Prozesses zusammen:

O2 þ 2OH� ! 2HO2
� ð13Þ

Die elektrochemische Erzeugung von HO2
� in alkalischer

L<sung gem�ß Gleichung (13) wurde f*r großtechnische
Anwendungen entwickelt.[34, 35,195] Dabei lag die Ausbeute
einer kleinen, mit einer Zellspannung von 1.6 V und
100 mAcm�2 bei 60 8C betriebenen Zelle mit Graphitfilz-
Kathode bei 2% (w/w) HO2

� , die Stromausbeute betrug
75%.[195]

Eine vielversprechende Alternative ist die Produktion
von Wasserstoffperoxid mit preiswerteren Brennstoffzellen,
zu deren Betrieb man, anders als bei der Elektrolyse, keine
elektrische Energie ben<tigt. Es sind einige Verfahren zur
direkten und kontinuierlichen Produktion von Wasserstoff-
peroxid in Brennstoffzellen vorgeschlagen worden. Die ein-
fachste Bauart besteht aus einer geteilten Brennstoffzelle mit
Elektrolytmembran (Nafion117), deren Anodenfl�che – dem
Ort der H2-Oxidation – mit abgeschiedenem Pt belegt ist. Auf
der Kathodenfl�che – dem Ort der O2-Reduktion zu Was-
serstoffperoxid – befindet sich Graphit oder ein Au-Netz.[196]

F*r eine mit der Kathode in Kontakt stehende 0.1m HCl-
L<sung wurde eine Stromdichte von 10–30 mAcm�2 erreicht.
W�hrend eines dreist*ndigen Betriebes geht die Stromaus-
beute von 100% auf 70% zur*ck. Bei einer anderen Bauart
der geteilten Brennstoffzelle befindet sich eine Membran –
ein polyfluoriertes Monomer mit Sulfons�uregruppen – zwi-
schen einer H2-Diffusionsanode und einer O2-Diffusionska-
thode mit verschiedenen Katalysatoren, und ein Wasserstrom
mit dem O2 wird direkt in die Kathode geleitet. Mit diesem
System werden Stromausbeuten unter 70% erreicht.[197]

Ein Nachteil dieser Bauarten ist, dass die O2-Konzentra-
tion im Kathodenraum als limitierender Faktor wirkt. Zur
L<sung dieses Problems wurde ein neues Konzept f*r
Brennstoffzellen entwickelt,[198] das eine Dreiphasengrenze
(feste Kathode/w�ssriger Elektrolyt/gasf<rmiges O2) f*r die
Bildung des Wasserstoffperoxids vorsieht. Mit einer por<sen,
aus Mikrokohlefasern (vapor-grown carbon fiber, VGCF)
hergestellten Membranelektrode kann ein O2-Druck bis zu
1 bar am aktiven Zentrum an der Dreiphasengrenze erreicht
werden.[199] Dadurch wird die Reduktion von O2 zu H2O2
verst�rkt, w�hrend der nachfolgende Abbau von H2O2 zu
H2O minimiert wird. Bei der Zufuhr von reinem O2 (1 bar)
zur Kathode wird nach 2 h bei einer hohen Stromdichte von
etwa 90% eine H2O2-Konzentration bis zu 6 Gew.-% erreicht.
Verwendet man Luft statt des reinen O2, so verringern sich
sowohl die Geschwindigkeit der H2O2-Bildung als auch die
Stromdichte leicht, ohne dass sich die Leistung der Zelle
�ndert. F*r die industrielle Produktion von H2O2 nach dieser
Methode bringt der Ersatz von O2 durch Luft einen wesent-
lichen Kostenvorteil.
Ein weiterer Entwurf, der f*r die Vor-Ort-Produktion von

HO2
� geeignet ist, besteht aus einer ungeteilten Alkali-

brennstoffzelle (AFC) mit H2-Diffusionsanode und einer
kommerziellen O2-Diffusionselektrode.

[200] An der Anode
wird H2-Gas in einer Zweielektronenreaktion [Gl. (14)] zu

Wasser oxidiert, und an der Kathode wird O2-Gas zu HO2
�

reduziert. Den gesamten Zweielektronenprozess der AFC
beschreibt Gleichung (15).

H2 þ 2OH� ! 2H2Oþ 2 e� ð14Þ

H2 þO2 þOH� ! H2OþHO2� ð15Þ

Wie bei einem elektrolytischen System wird 1 mol OH�

pro mol gebildetes HO2
� verbraucht. Bei kontinuierlicher

Zuf*hrung frischer KOH-L<sung mit 20 mLmin�1 in die
Zelle wird ein quasi-station�res Verhalten beobachtet, und
bei 20 8C und mit 1.0m KOH sind Stromdichten nahe
100 mAcm�2 und eine Stromausbeute von nahezu 100% er-
reichbar.[201] Geringere Elektrolytfl*sse f*hren jedoch zu
verminderter Elektrogeneration von HO2

� . Bei einer Ab-
nahme des Flusses von 20 auf 2.1 mLmin�1 verringern sich die
durchschnittlichen Stromdichte um 27% und die Stromaus-
beute um 11%. Dieser Verlust der Zellleistung kann auf die
Adsorption von HO2

� auf der Anodenoberfl�che und seine
anschließende, von der Pt-Anode katalysierte Zersetzung zu
O2 zur*ckgehen.
Ein anderer wichtiger Parameter bei der HO2

�-Erzeu-
gung ist der Außenwiderstand zwischen den Elektroden, der
die Zellspannung und die Stromdichte der Fluss-AFC steuert.
Bei Außenwiderst�nden *ber 100W *ben s�mtliche experi-
mentelle Parameter nur einen geringf*gigen Einfluss auf die
Spannungs-Stromdichte-Kurven aus. Zellspannungen *ber
0.650 V f*hren dabei immer zu Stromdichten unter
10 mAcm�2, was darauf hindeutet, dass der Zellprozess
haupts�chlich durch die Ladungstransferreaktionen be-
schr�nkt wird.[201] Bei einer Verringerung des Außenwider-
standes von 100 auf 0.10W kann die Aktivierung zus�tzlich
vom Stofftransport und von Ohmschen Verlusten beeinflusst
werden.
Ein neuartiger Ansatz f*r die Produktion von Wasser-

stoffperoxid aus H2 und Luft bei gleichzeitiger Stromerzeu-
gung in einer Brennstoffzelle beruht auf der Verwendung von
Kohleelektroden mit oberfl�chenverankerten Chinonderiva-
ten.[202] Im klassischen Anthrachinon-Verfahren (Ab-
schnitt 3.1) wird das Chinon in einem L<sungsmittel kataly-
tisch zum entsprechenden Hydroanthrachinon hydriert, das
anschließend mit Luft oxidiert werden kann, sodass das ur-
spr*ngliche Anthrachinon, bei gleichzeitiger Bildung von
Wasserstoffperoxid, zur*ckerhalten wird (siehe Schema 1).
Es besteht nun die M<glichkeit, die Chinonmolek*le auf der
Oberfl�che einer Glaskohlenstoffelektrode zu befestigen
(Abbildung 9). Sauerstoff wird in alkalischen Medien durch
Anthrachinon (AC) und insbesondere Phenanthrenchinon
(PC) zum Superoxidradikal reduziert. Diese Reduktion wird
durch das Semichinon-Anion des Anthrachinons oder des
Phenanthrenchinons (ACC� , PCC�) vermittelt, die durch
elektrochemische Reduktion des Chinons entstehen. Es
wurde vorgeschlagen, dass diese Semichinone die Adsorpti-
onstellen f*r Sauerstoff liefern, sodass der erste Schritt der
O2-Reduktion in alkalischer L<sung in der Bildung von Su-
peroxid besteht. Anschließend wird das adsorbierte Super-
oxid weiter zu Peroxid reduziert.[203] H<chstwahrscheinlich
sind an diesem Reaktionsmechanismus teilweise reduzierte
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C=O-Oberfl�chengruppen beteiligt, und man kann spekulie-
ren, dass die sehr aktiven nativen Oberfl�chengruppen des
Glaskohlenstoffs mit der o-Chinonfunktion wechselwir-
ken.[204]

In situ in einer Polymerelektrolytmembran-Brennstoff-
zelle aus O2 und H2 hergestelltes H2O2 kann f*r die direkte
Hydroxylierung von Benzol zu Phenol in der fl*ssigen
Phase[205] oder der Gasphase[206] genutzt werden, wobei
gleichzeitig Strom erzeugt wird. Die wesentlichen Stufen
dieses Prozesses sind die elektrochemische Bildung von
Wasserstoffperoxid an der Kathode durch O2-Reduktion und
die anschließende chemische Reaktion mit einem organi-
schen Substrat.[207] Abbildung 10 zeigt die Funktionsweise
einer solchen Membranelektrode. Die elektrochemische Re-
duktion des Sauerstoffs erfolgt auf zwei Wegen, die haupt-
s�chlich durch den Elektrokatalysator und das Elektroden-
potential bestimmt werden: direkte Vierelektronenreduktion
von O2 zu H2O [Gl. (16)] und Zweielektronenreduktion von
O2 zu H2O2 [Gl. (17)].

[208]

O2 þ 4Hþ þ 4 e� ! 2H2O ð16Þ

O2 þ 2H2Oþ 2 e� ! H2O2 þ 2OH� ð17Þ

Die Geschwindigkeit der Phenolbildung h�ngt von der
Stromst�rke ab und erreicht bei 60 8C und 600 mA einen
Maximalwert von 0.17 mmolmin�1 (oder 0.25 mmolmin�1 bei
900 mAund 80 8C), um bei noch h<herer Stromst�rke wieder
abzunehmen (Abbildung 10, unten).[209] Elektrochemisch be-
trachtet steuert die Stromst�rke – als ein kinetischer Para-
meter – die Reaktionsgeschwindigkeit der elektrochemischen
Reaktion, wogegen die Spannung – als ein thermodynami-
scher Parameter – den Ausschlag dar*ber gibt, welche Re-
aktion stattfindet. Man vermutet, dass die beobachtete Ab-
h�ngigkeit der Phenolbildung eng mit der In-situ-Bildung des
H2O2 zusammenh�ngt. Bei h<heren Spannungen kann die O2-
Reduktion *ber den Peroxid-Pfad erfolgen. Die Menge des in

situ gebildeten H2O2 w�chst mit der Stromst�rke an, was zu
einer h<heren Geschwindigkeit der Phenolbildung f*hrt.

4.4. Synthese aus CO/O2/H2O-Gemischen

Die Herstellung von H2O2 ist nicht nur in einer Direkt-
synthese aus H2/O2-Gemischen m<glich, sondern auch aus
Gemischen von Kohlenmonoxid, Sauerstoff und Wasser
[Gl. (18)], zun�chst in Gegenwart von Metallkomplexen.[210]

COþO2 þH2O! CO2 þH2O2 ð18Þ

Die Reaktion ist thermodynamisch beg*nstigt, ihre freie
Enthalpie ist stark negativ (DG8=�134.2 kJmol�1). Eine
erste Umsetzung dieses Konzepts gelang mithilfe von homo-
genen Palladiumtriphenylphosphat-Komplexen. Die erreich-
ten Umsatzzahlen (TON) (mol hergestelltes H2O2 je mol Pd)

Abbildung 9. Verankerung eines Chinons an der OberflBche einer Glas-
kohlenstoffelektrode f�r die elektrochemische Synthese von H2O2.

Abbildung 10. Oben: Reaktionsschema f�r die Phenolsynthese in einer
Protonenaustauschmembranbrennstoffzelle (PEMFC, proton exchange
membrane fuel cell) mit in situ hergestelltem H2O2. Unten: Einfluss
der StromstBrke auf die Geschwindigkeit der Phenolbildung bei 60 8C.
Kathode: Palladiumschwarz, Anode: Platinschwarz.[209]
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waren allerdings nicht h<her als 5 und schienen f*r eine
technische Anwendung ungeeignet zu sein. Außerdem wird
das System infolge der Oxidation von Phosphatliganden und
der anschließenden Bildung kolloidaler Palladium-Nanopar-
tikel in der fl*ssigen Phase rasch desaktiviert. Mit dem sta-
bileren Triphenylarsan wurde eine deutliche Verbesserung
erzielt (TON= 87),[211] wenngleich die praktische Anwen-
dung in weiter Ferne liegt.
Die Oxidation der Liganden bleibt weitgehend unter-

dr*ckt, wenn die Reaktion in einem Zweiphasenmedium in
Gegenwart von Palladiumkomplexen mit zweiz�hnigen
Phenanthrolinliganden stattfindet.[212–214] Die H2O2-Bildung
h�ngt stark von der Art der Substitution an den 2,9-Positio-
nen des Phenanthrolinliganden ab. Liganden mit sperrigen
Substituenten wie 2,9-Di-n-butyl-1,10-phenanthrolin oder
2,9-Diphenyl-1,10-phenanthrolin bilden wegen der sterischen
Hinderung in Nachbarschaft des N-Donoratoms keine zwei-
kernigen Spezies. Stattdessen werden l<sliche Pd0-Komplexe
gebildet, die rasch dissoziieren und zur Bildung kolloidaler
Pd-Nanopartikel f*hren. Auf der anderen Seite erreicht man
mit den Liganden 2,9-Dimethyl-1,10-phenanthrolin und 2,9-
Dimethyl-4,7-diphenyl-1,10-phenanthrolin die gr<ßten Re-
aktionsgeschwindigkeiten f*r die H2O2-Bildung. Die elek-
tronenziehenden Cl-Substituenten in 2,9-Dichlor-1,10-phen-
anthrolin f*hren hingegen zu niedrigeren Reaktionsge-
schwindigkeiten.
Die Palladiumphenanthrolin-Komplexe sind am stabils-

ten, wenn halogenfreie L<sungsmittel verwendet werden und
dem Reaktionsgemisch HCl zugesetzt wird (Cl/Pd �quimo-
lar), womit man die Bildung kolloidaler Pd0-Partikel verhin-
dert. Unter diesen Reaktionsbedingungen k<nnen H2O2-
Konzentrationen von bis zu 8 Gew.-% der w�ssrigen Phase
erreicht werden.[212] Außerdem kann der Katalysator leicht
aus der organischen Phase zur*ckgewonnen und in den
nachfolgenden Reaktionszyklen ohne gr<ßeren Aktivit�ts-
verlust eingesetzt werden. Allerdings ist *ber den Reakti-
onsmechanismus nur wenig bekannt. Man nimmt an, dass der
PdII-Komplex durch CO *ber ein Palladiumhydrid-Interme-
diat zu einem Pd0-Komplex reduziert wird (Schema 8).[215]

Die nachfolgende Oxidation der Pd0-Spezies zu einer PdII-
Peroxospezies und schließlich, in saurem Medium, zu Was-
serstoffperoxid war bereits zuvor bekannt.[216] Mhnliche,

durch Phosphanliganden stabilisierte Komplexe waren zwar
schon lange bekannt,[216] *ber analoge Stickstoffkomplexe
war aber noch nicht berichtet worden.[216,217] Kohlenmon-
oxid[218] und Kohlendioxid[219] werden in die O-O-Bindung des
[(PPh3)2Pd(h

2-O2)]-Komplexes, jeweils unter Bildung von
[(PPh3)2Pd(h

2-CO3)], eingeschoben. Wahrscheinlich bildet
CO2 zuerst einen Percarbonat-Komplex [(PPh3)2Pd(h

2-CO4)],
der durch Oxidation eines PPh3-Liganden in [(PPh3)2Pd(h

2-
CO3)] umgewandelt wird. Obwohl beide Insertionen plausi-
bel sind, bildeten die entsprechenden N,N-Chelatkomplexe
des Palladiums kein H2O2, sondern verbrauchten lediglich
CO und Disauerstoff (2CO + O2!2CO2).[217] Hauptaufga-
ben f*r die Weiterentwicklung dieser Methode der H2O2-
Synthese sind die genaue Erforschung des Mechanismus
sowie die Optimierung der Liganden.
Vergleichsweise wenig Aufmerksamkeit haben bis jetzt

heterogene Katalysatoren f*r die Herstellung von H2O2 aus
CO/O2/H2O-Gemischen erfahren. Zwar ist die Aktivit�t von
Palladium auf einem Calcittr�ger und von Ruthenium auf
einem Graphittr�ger ausreichend, aber die erreichte Selekti-
vit�t f*r H2O2 ist noch sehr unbefriedigend.

[220] Nichtedel-
metallkatalysatoren wie Nickel auf Seltenerdmetall-modifi-
ziertem Aluminiumoxid[221] und Kupfer auf einem Alumini-
umoxidtr�ger[222] zeigen ebenfalls gute Eigenschaften. Mit
dem Ni-La-B/Al2O3-Katalysator mit einem La/Ni-Atomver-
h�ltnis von 1:15[221] betr�gt die Geschwindigkeit der H2O2-
Bildung 0.07 mmolg�1h�1, was mit dem Wert eines Pd/
CaCO3-Katalysators (0.100 mmolg

�1h�1) vergleichbar ist.
Unter Reaktionsbedingungen wird dieser Katalysator aber
nach einigen Stunden infolge der Vergiftung durch Wasser
und des Verlustes seiner oberfl�chenaktiven Nickelspezies
desaktiviert, da die aktive NiO-Spezies mit dem H2O des
Mediums zu katalytisch inaktivem Ni(OH)2 reagiert. Diese
Spezies reagiert weiter mit der als Stabilisator f*r H2O2 zu-
gesetzten Phosphors�ure zu Ni-Phosphat, das langsam gel<st
wird. Der Cu/Al2O3-Katalysator katalysiert die H2O2-Bildung
sogar dreimal schneller (0.326 mmolg�1h�1) als der Pd/
CaCO3-Katalysator (0.100 mmolg�1h�1). Tr�gerfixierte
Edelmetalle wie Pd und Au sind zwar die besten Kandidaten
f*r die H2O2-Direktsynthese aus H2/O2-Gemischen,

[223] aber
bei CO/O2/H2O-Gemischen ist die Situation anders. In den
wenigen bekannten Studien *ber den Einsatz von Cu/Al2O3-
Systemen bei der H2O2-Synthese aus CO/O2/H2O-Gemischen
wird ihr *berlegenes Leistungsverm<gen mit einem zweistu-
figen Reaktionsmechanismus in Zusammenhang gebracht.
Dieser umfasst die CO-Konvertierung [Gl. (19)] und die an-
schließende Reaktion von O2 mit dem erzeugten H2.

COþH2O! CO2 þH2 ð19Þ

Damit wird plausibel, weshalb der in der großtechnischen
CO-Konvertierung h�ufig eingesetzte Kupferkatalysator eine
bessere Leistung f*r die H2O2-Synthese ergibt als andere
tr�gerfixierte Metalle.[224]

Die katalytische Aktivit�t des Cu/Al2O3-Systems f*r die
Zielreaktion ist u.a. vom eingesetzten L<sungsmittel abh�n-
gig. Aceton erscheint hier am besten geeignet, da es eine hohe
Geschwindigkeit der H2O2-Bildung erm<glicht
(0.326 mmolg�1h�1), obgleich die m<gliche Bildung explosi-

Schema 8. Reaktionsmechanismus der Wasserstoffperoxid-Synthese
aus CO/O2/H2O-Gemischen mit Palladium-(N-N)-Katalysatoren (N-N
ist ein zweizBhniger Stickstoffligand).
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ver Peroxide zu beachten ist. Eine Untersuchung des ver-
wandten Pd/Al2O3-Systems hat gezeigt, dass das Reaktions-
medium einen Einfluss auf die Reaktionsgeschwindigkeit der
H2O2-Synthese aus H2/O2-Gemischen hat. Der Transport des
Reaktanten von der gasf<rmigen zur fl*ssigen Phase scheint
dabei der geschwindigkeitsbestimmende Prozess zu sein.[225]

Zus�tzlich h�ngt die Katalysatorleistung von der Gr<ße der
Kupferkristallite ab. Die h<chste Reaktionsgeschwindigkeit
wird mit Kupferpartikeln von 12 nm durchschnittlichem
Durchmesser erzielt. Ihre Herstellung erfolgt durch Nassre-
duktion der Cu2+-Vorstufe mit einer w�ssrigen L<sung von
KBH4 bei KOH-Reduktion.

[222]

5.Weitere Methoden

5.1. Biologisch inspirierte Verfahren

In lebenden Organismen entsteht Wasserstoffperoxid
entweder durch Einelektronenreduktion von Disauerstoff
oder als Nebenprodukt von Autoxidationsreaktionen. Die
Synthese erfolgt enzymatisch, und organische Substrate
werden h�ufig durch Disauerstoff oxidiert. Oft wird der Re-
duktionsschritt des Sauerstoffs von zwei parasit�ren Reak-
tionen *berlagert, die zu einem Verlust an Reaktionsprodukt
f*hren: Bei einem pH-Wert *ber 7 wird H2O2 zu O2 oxidiert,
und bei einem pH-Wert unter 7 wird es zu OH� reduziert.
H2O2 kann außerdem durch Disproportionierung in OH

� und
O2 verlorengehen. Das Enzym Galactose-Oxidase ist ein
flexibler Biokatalysator, der neben der Oxidation der pri-
m�ren OH-Gruppen der Galactose in das entsprechende
Aldehyd auch die Umsetzung einfacher prim�rer Alkohole
erm<glicht.[226,227] Die enzymatische Oxidation organischer
Substrate ist ein konzeptionell einfacher und sichererWeg zur
Herstellung von Wasserstoffperoxid unter sehr milden Be-
dingungen [Gl. (20)]. So katalysiert das FlavoenzymGlucose-
Oxidase die Oxidation von b-d-Glucose durch molekularen
Sauerstoff zu d-d-Gluconolacton bei gleichzeitiger Bildung
der �quimolekularen Menge Wasserstoffperoxid.

C6H12O6 þO2 ! H2O2 þ C6H10O6 ð20Þ

Die wenigsten der vielen Oxidoreduktasen sind daf*r
ausgelegt, signifikante H2O2-Konzentrationen 	 1% zu er-
zeugen.[228] In lebenden Organismen wird H2O2 h�ufig durch
Reduktion von Disauerstoff durch Oxygenasen gebildet,
wobei zwangsl�ufig das Enzym Katalase mitentsteht, das
H2O2 mit hoher Geschwindigkeit und ohne die Freisetzung
anderer aktiver Oxidationsmittel zerst<rt. Peroxidasen kata-
lysieren viele organische Oxidationen, wobei die Entfernung
phenolhaltiger Stoffe[229, 230] und die R*ckgewinnung wichtiger
industriell genutzter Azofarbstoffe[231–233] aus w�ssrigen L<-
sungen hervorzuheben sind. Allerdings arbeiten Peroxidasen
in der Natur mit geringen Peroxidkonzentrationen und sind
außerdem nicht besonders oxidationsbest�ndig (immobili-
sierte Enzyme sind generell kurzlebig). Interessanterweise
hat Novo Nordisk Peroxidasen entwickelt (ARP-Enzyme),
die selbst bei hoher H2O2-Konzentration *berlebensf�hig
sind. Damit bietet sich die M<glichkeit, Peroxidasen unter

Bedingungen einzusetzen, die einer praktischen Anwendung
n�her kommen. Die Instabilit�t der Peroxidasen in der Re-
aktion wird durch Coimmobilisierung mit Glucose-Oxidase
etwas vermindert.[234] F*r die Reaktion sowie f*r eine m<g-
liche R*ckgewinnung des Enzyms und seine R*ckf*hrung in
den Kreislauf ist die Immobilisierung von Glucose-Oxidase
auf anorganischen Substraten eine attraktive Option. Zu den
bisher untersuchten Methoden der Immobilisierung von
Glucose-Oxidase geh<ren Sol-Gel-Verfahren[235,236] und die
chemische Bindung an eine Siliciumoxidoberfl�che.[237] Beim
Sol-Gel-Verfahren wird das Enzym physikalisch in derMatrix
verteilt, sodass in w�ssriger Phase ein guter Zugang des
Substrats zum Enzym besteht. Mit dieser Methode erreicht
man eine sehr hohe Geschwindigkeit der Epoxidierung von 4-
Styrolsulfons�ure (Abbildung 11). Bei der Wiederaufberei-

tung des Sol-Gels geht das Enzym jedoch verloren, und das
System wird inaktiviert. Eine viel wirksamere Methode ist die
kovalente Bindung von Enzymen an ein SiO2-Substrat.

[238] In
anderen F�llen, so bei Ligninasen, ist die Selbstzerst<rung ein
normaler Bestandteil der Wirkungsweise. Es ist vorstellbar,
dass dieser Nachteil durch die Verwendung von Zellen an-
stelle isolierter Enzyme *berwunden werden k<nnte. In der
chemischen Industrie finden solche Verfahren derzeit aber
kaum Anwendung. Weiterhin bewirken die niedrige Kon-
zentrationsgrenze und das hohe Molek*lgewicht des Enzyms,
dass die Fl�chenausbeute gering und die R*ckgewinnung/
Rezyklierung des Enzyms schwierig ist. Demzufolge sind
Peroxidasen keine besonders attraktiven Katalysatoren f*r
eine großtechnische Oxidation. Dies gilt insbesondere f*r
H�m-basierte Systeme. Vanadium- und Molybd�nenzyme
sind zwar widerstandsf�higer, aber daf*r auch weniger aktiv
bei Substraten, die f*r eine industrielle Anwendung interes-
sant sind.

5.2. Plasma

H2O2 kann aus Wasserstoff-Sauerstoff-Gemischen mit-
hilfe von Plasma- und anderen physikalische Verfahren her-

Abbildung 11. Reaktionen mit immobilisierter Glucose-Oxidase.
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gestellt werden. Die Aktivierung von H2- und O2-Molek*len
in einem Nichtgleichgewichtsplasma durch stille elektrische
Entladung unter Atmosph�rendruck ergibt H2O2 und
H2O.

[239, 240] Diese Methode bietet einige Vorteile, da außer H2
und O2 keine weiteren Reagentien beteiligt sind und die mit
einer optimalen Selektivit�t f*r H2O2 verbundene St<chio-
metrie weit von explosiven H2/O2-Gemischen entfernt ist.

[239]

Bei der Plasmamethode gibt es, anders als bei heterogen ka-
talysierten Dreiphasenreaktionen, keine Stofftransportlimi-
tierung.
Die stille elektrische Entladung (dielectric barrier dis-

charge, DBD) bei Atmosph�rendruck erm<glicht recht hohe
H2O2-Ausbeuten bei der Gasreaktion von H2/O2-Plasma,
diese sind aber stark von der Reaktorkonfiguration abh�n-
gig.[241] Mit der geeigneten Reaktorkonfiguration kann aus
einem H2/O2-Gemisch mit 3.6% O2 (die Untergrenze der
explosiven Gemische liegt bei 6%), das mit 10 Lh�1 einge-
speist wird, eine Produktl<sung erhalten werden, deren H2O2-
Konzentration fast linear mit der Zeit zunimmt. Die so bei
Entladungszeiten von 1, 3 und 11 h erreichten H2O2-Kon-
zentrationen liegen bei 1.5, 4.1 bzw. 14.3 Gew.-%.

5.3. Sauerstoffreduktion

@bergangsmetallkomplexe mit Catechol- und Semichi-
non-Liganden gehen leicht Elektronentransfers zwischen
dem Metall und den Chelatliganden ein und zeigen daher
ausgepr�gte Redoxeigenschaften.[242] Seit langem ist bekannt,
dass diese Redoxeigenschaften in manchen enzymkatalysier-
ten Reaktionen eine Rolle spielen, z.B. bei der Ribonukleo-
tid-Reduktase[243] und Galactose-Oxidase.[244] Die Redoxei-
genschaft von Catecholat-Komplexen ergibt sich aus der re-
lativ leichten Oxidation des Catechols zum Semichinon und
o-Chinon (Schema 9).

Komplexe mit h<herwertigem Mangan wurden wegen
ihrer Schl*sselrolle bei der Bildung von photosynthetischem
Sauerstoff eingehend untersucht.[245] Bei diesen Mn-Cate-
cholat-Komplexen besteht eine Valenztautomerie zwischen
MnIV-Catechol und MnII-Semichinon, und die wechselseitige
Umwandlung kann bereits durch geringe Temperatur�nde-
rungen ausgel<st werden. Da Catechole zur Polymerisation
und zur Oxidation durch Luftsauerstoff neigen, ist die Syn-
these dieser Komplexe schwierig, und es sind nur wenige
Beispiele bekannt.[246, 247]

Die Komplexe (Bu4N)2[Mn(Cl4Cat)3] (1) und
(Bu4N)[Mn(Cl4Cat)2](H2O)(EtOH) (2) vermitteln die H2O2-
Bildung aus den Substraten Disauerstoff und Hydroxylamin
in Acetonitril/Wasser-Gemischen bei Umgebungsbedingun-

gen. Mit einer gr<ßeren Menge des Komplexes erh<ht sich
auch die Geschwindigkeit der H2O2-Bildung, bei Konzentra-
tionen *ber 10 mm zersetzt sich das H2O2 aber rasch, was auf
eine langsame, durch Mangan katalysierte Zersetzung des
H2O2 schließen l�sst. Mit den Komplexen 1 und 2 ergeben sich
�hnliche Reaktionsgeschwindigkeiten der H2O2-Bildung, was
darauf hinweist, dass weder die Oxidationsstufe des Mangans
noch die labilen Koordinationsstellen am Mn-Zentrum f*r
die Katalysewirkung von Bedeutung sind. Die Umsatzzahlen
von ca. 10000 h�1 (mol H2O2 je mol Mn) *bertreffen die des
großtechnischen Anthrachinon-Prozesses.
Die Komplexe 1 und 2 enthalten MnIII- bzw. MnIV-Ionen,

die in Gegenwart von Hydroxylamin reduziert werden. Die
entstehenden MnII-Komplexe wirken dann als die aktiven
Katalysatoren.[248] Es gibt Hinweise, dass Hydroxylamin die
MnIII/IV-Zentren manganhaltiger Katalasen hochwirksam zu
MnII2-Zentren reduziert.

[249] Dies k<nnte die gleichen Reak-
tionsgeschwindigkeiten der MnIII- und MnIV-Komplexe bei
der H2O2-Bildung erkl�ren. Weiteren Aufschluss *ber den
Reaktionsmechanismus gibt die Beobachtung, dass labile
Liganden am zentralen Mangan-Ion die Reaktivit�t kaum
beeinflussen. Scheinbar erfolgt die H2O2-Bildung *ber einen
Outer-Sphere-Mechanismus, bei dem O2 und NH2OH nicht
an das MnII-Ion koordinieren.[250] F*r die Bildung von Was-
serstoffperoxid durch Reduktion von gebundenem O2 durch
koordiniertes Catechol wurde ein Mechanismus vorgeschla-
gen, bei dem NH2OH als Opferreduktionsmittel fungiert und
den Katalysator aus der oxidierten Chinonform regene-
riert.[242] Dieser Mechanismus kann mit den kinetischen Stu-
dien an den Komplexen 1 und 2 in Einklang gebracht werden,
wenn man annimmt, dass die Reduktion von O2 durch das
Hydroxylamin *ber ein wasserstoffverbr*cktes Schl*sselin-
termediat verl�uft.
Die m<gliche Zweielektronenoxidation der Catecholat-

Liganden zu Semichinon- und Chinonspezies, die elektroni-
schen Eigenschaften der Ringsubstituenten des Catecholats
und die Eigenschaften des Mangan-Zentrums mit den stabi-
len Oxidationsstufen MnII, MnIII und MnIV verleihen diesen
Komplexen enzym�hnlichen Charakter. Dies versetzt sie in
die Lage, O2-Molek*le f*r die Reduktion zu Wasserstoffper-
oxid durch Amine mit niedrigem Molekulargewicht (wie
Hydroxylamin und Hydrazin) zu aktivieren.

6. Zusammenfassung und Ausblick

DaWasser das einzige Nebenprodukt bei Oxidationenmit
Wasserstoffperoxid ist, wird H2O2 oft als Schl*sselchemikalie
einer „gr*nen“ Chemie betrachtet. Der Anthrachinon-Pro-
zess zur Synthese von H2O2 ist kommerziell deshalb so er-
folgreich, weil hier bei m�ßigen Temperaturen H2O2 konti-
nuierlich und ohne einen direkten Kontakt zwischen O2 und
H2 produziert wird. Gegen*ber anderen Verfahren (Oxida-
tion prim�rer und sekund�rer Alkohole, elektrochemische
Verfahren) weist er etliche Vorz*ge, aber auch einige Nach-
teile auf. Zum einen unterliegen der Hydrierungs- und der
Oxidationsschritt einer Stofftransportlimitierung, und zum
zweiten wird das gewonnene H2O2 bei der Fl*ssig-fl*ssig-
Extraktion durch organische Verbindungen verunreinigt,

Schema 9. Oxidation von Catecholat zu Semichinon und o-Chinon.
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wodurch hohe Investitionen f*r Aufreinigungsanlagen not-
wendig werden. Diese Nachteile treten bei neuen Methoden
der H2O2-Synthese nicht auf.
Ein vielversprechender neuerer Ansatz ist die Synthese

von H2O2 aus CO/O2/H2O-Gemischen (CO+O2+H2O!
CO2 + H2O2). Dieses Verfahren ist eine interessante Option
f*r F�lle, in denen Kohlenmonoxid zur Verf*gung steht. Da
neben Wasserstoffperoxid auch Kohlendioxid entsteht, kann
man allerdings kaum von einem „gr*nen“ Verfahren spre-
chen. Eine ausgereifte technische L<sung f*r die Fl*ssig-
phasenreaktion in Gegenwart von Palladiumkomplexen er-
fordert die Optimierung der Liganden sowie eingehende
Untersuchungen des Reaktionsmechanismus. Vergleichswei-
se wenig Aufmerksamkeit haben bisher heterogene Kataly-
satoren f*r CO/O2/H2O-Gemische erfahren. Zwar sind die
verwendeten Systeme ausreichend aktiv, ihre Selektivit�t f*r
H2O2 ist aber noch sehr unbefriedigend. Ein Hauptproblem
betrifft die Desaktivierung der Katalysatoren durch nicht-
umgesetztes Wasser. Eine betr�chtliche Verbesserung der
Leistung, speziell von Kupferkatalysatoren, wurde mit einer
Modifizierung der fl*ssigen Phase erreicht. DerMechanismus
der Zweischrittreaktion umfasst zuerst die CO-Konvertie-
rung (CO+H2O!CO2+H2) und im Anschluss die Reaktion
des gebildeten H2 mit dem gel<sten O2. Stofftransportlimi-
tierungen sind unvermeidlich,[225] die Transportgeschwindig-
keit des Sauerstoffs zum katalytischen Zentrum kann aber
durch die Wahl eines geeigneten L<sungsmittels gesteigert
werden.
Eine zweifellos noch gr<ßere Herausforderung ist auf

l�ngere Sicht die Synthese von H2O2 *ber Halbleiteroberfl�-
chen in Gegenwart von Wasser bei Bestrahlung mit UV- oder
sichtbarem Licht. Da die Bildung des H2O2 eine Reduktion
von O2 durch das photogenerierte Elektron im Leitungsband
einschließt, ist ein pr�zises Halbleiter-Design die Vorausset-
zung f*r eine Steigerung der Effizienz. Zum einen muss eine
hohe Ladungstr�gerkonzentration im Leitungsband erreicht
werden, zum andern muss man die Rekombination von
Elektron-Loch-Paaren im Feststoff weitgehend verhindern.
Dies kann mit neuen Halbleitermaterialien oder durch Do-
tieren konventioneller Halbleiter realisiert werden.
Die biologisch inspirierte Synthese von Wasserstoffper-

oxid unter sehr milden Bedingungen ist ein konzeptionell
einfacher und sicherer Ansatz. Allerdings ist die Lebensdauer
immobilisierter Peroxidasen bei hohen Wasserstoffperoxid-
konzentrationen begrenzt, was dem m<glichen Einsatz von
Enzymen unter Praxisbedingungen wiederum Grenzen setzt.
Abhilfe k<nnten die bei Novo Nordisk entwickelten Per-
oxidasen (ARP-Enzyme) schaffen, die bei hohen H2O2-
Konzentrationen best�ndig sind. Bestimmte Enzyme erm<g-
lichen die Oxidation der OH-Gruppen von Monosacchariden
oder prim�ren Alkoholen in die entsprechenden Aldehyde,
wobei �quimolare Mengen H2O2 bei einer Selektivit�t nahe
100% entstehen. Da diese Reaktionen aber st<chiometrisch
gef*hrt werden, entsteht eine große Menge an Abfallpro-
dukten, sodass ein solches Verfahren nur bei einer perfekten
R*ckgewinnung vertretbar w�re. Ein entscheidender Vorteil
biomimetischer Reaktionen ist ihre Selektivit�t. Hieraus
k<nnten sich einige industrielle Verfahren ableiten, z.B.
Kupplungsreaktionen von in situ hergestelltem H2O2 oder

Epoxidierungen von Olefinen. Pr�zises Design und die Op-
timierung der Liganden k<nnten zu einer verbesserten Sta-
bilit�t beitragen. Eine Nutzung von Oxidoreduktasen wird
dennoch schwierig sein, da diese selten zu einer signifikanten
H2O2-Konzentration (	 1%) f*hren. In Organismen wird
H2O2 h�ufig durch Reduktion von Disauerstoff durch Oxy-
genasen erzeugt, wobei aber zwangsl�ufig das Enzym Kata-
lase entsteht, das H2O2 rasch zerst<rt, ohne dass andere aktive
Oxidationsmittel gebildet w*rden. Viele organische Oxida-
tionen unter Beteiligung von H2O2 werden durch Peroxidasen
katalysiert. Diese arbeiten ebenfalls mit geringen Peroxid-
Konzentrationen, sind nicht sehr oxidationsbest�ndig und
haben deshalb eine deutlich begrenzte Lebensdauer.
Die direkte Reaktion H2 + O2!H2O2 ist konzeptionell

eindeutig die interessanteste Methode zur Produktion von
Wasserstoffperoxid und mittelfristig wohl auch die Methode
der Wahl. Da keine Extraktion n<tig ist und die Reini-
gungsschritte einfacher gef*hrt werden k<nnen, w�ren die
Investitions- und Betriebskosten geringer als beim AO-Ver-
fahren.
Die Direktsynthese von H2O2 d*rfte von großer Bedeu-

tung f*r die chemische Grundstoffindustrie sein, wie das
Beispiel des integrierten HPPO-Verfahrens belegt. Durch die
Herstellung von H2O2 am Produktionsstandort ließen sich die
mit dem Transport und der Handhabung von konzentriertem
Wasserstoffperoxid verbundenen Kosten und Gefahren stark
reduzieren. Die Direktsynthese wurde in den letzten
25 Jahren in etlichen Chemiefirmen erforscht, und die Zahl
der Patente auf diesem Gebiet w�chst st�ndig. Allerdings
gelang es mit keinem der verf*gbaren Verfahren, Produkti-
vit�t und Sicherheit auf befriedigende Weise in Einklang zu
bringen. Eine m<gliche L<sung der Sicherheitsproblematik
bietet die Verwendung von katalytischen Membranen. Hier-
bei kommen die beiden Str<me nicht miteinander in Kontakt,
sodass die reinen Ausgangsstoffe O2 und H2 ohne Verd*n-
nungsmittel verwendet werden k<nnen. Wegen der geringen
Permeationsgeschwindigkeiten sind die Produktausbeuten zu
niedrig und gegen*ber herk<mmlichen Systemen nicht kon-
kurrenzf�hig.
Die meisten Katalysatorformulierungen verwenden Pal-

ladium als das katalytisch aktive Metall. Neben einem hete-
rogenen Katalysator enth�lt das Reaktionsmedium oft
S�uren, die eine Zersetzung von Wasserstoffperoxid verz<-
gern oder verhindern sollen. Unter diesen Bedingungen wird
Palladium teilweise gel<st, wobei eine kolloidale Suspension
entsteht und der Katalysator desaktiviert wird. Zwar ist ein
solches System vom Grundsatz her sehr interessant, aber in
einem großtechnischen Verfahren w�re das Kolloid schwierig
zu handhaben, und seine R*ckgewinnung w�re wegen der
sehr geringen Konzentration an gel<stem Metall nicht
durchf*hrbar. Allerdings wurde zuletzt *ber ausgezeichnete
Wasserstoffperoxid-Ausbeuten mit neutralen L<sungen und
heterogenen Katalysatoren aus funktionalisierten Kohlen-
stoffen mit Sulfons�uregruppen[123] oder Sulfons�ure-funk-
tionalisierten Polystyrolharzen berichtet.[130–132] Es wurde ge-
zeigt, dass es in Systemen mit auf Sulfons�ure-modifizierten
Dinvinylbenzol-vernetzten Polystyrolharzen abgeschiedenem
Palladium zur Wechselwirkung zwischen den kleinen Palla-
diumpartikeln und den Sulfons�uregruppen des Harzes
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kommt.[132] Durch diese Wechselwirkung ergibt sich auf den
metallischen Pd-Partikeln eine positive Ladung, was zu einer
h<heren Selektivit�t f*r Wasserstoffperoxid f*hrt.
Vermutlich wird die Industrie ihre Aufmerksamkeit in

Zukunft st�rker auf anorganische Katalysatoren f*r die Syn-
these von Wasserstoffperoxid richten, insbesondere f*r die
Herstellung von Feinchemikalien. Komplexe und Enzyme
d*rften kaum großtechnische Bedeutung erlangen, obgleich
sich ihre Stabilit�t weiter verbessern sollte. Die Zukunft wird
zeigen, ob die vorhergesagten Entwicklungen tats�chlich
eintreten.
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