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Die selektive Oxidation von organischen Substraten spielt
eine Schl�sselrolle in der chemischen Wertschçpfungsket-
te.[1,2] Trotz der industriellen Relevanz liegt das Verst�ndnis
der Oxyfunktionalisierungen hinter dem neusten Stand der
Technik. Radikalkettenautoxidationen sind ein klassisches
Beispiel f�r großtechnische Prozesse, die nur ansatzweise
verstanden sind.[3] Oxidationen mit Salpeters�ure sind ein
anderes Beispiel von sehr wichtigen Prozessen, die nur
mangelhalft verstanden werden.[2a, 4] Die Produktion von
Adipins�ure (3 Mt/Jahr; einem Baustein f�r Nylon-6,6) aus
einer Mischung von Cyclohexanol/Cyclohexanon, die Syn-
these von Glyoxals�ure (80 kt/Jahr; in der Synthese von Va-
nillin und Amoxicillin verwendet) ebenso wie die Oxidation
von Dimethylsulfid zu Methansulfons�ure (30 kt/Jahr; in der
Galvanik und in Reinigungsmitteln verwendet) sind nur ein
paar Beispiele aus der großtechnischen Industrie.[1, 2a, 5] Oxi-
dationen mit Salpeters�ure werden oft auch in der Synthese
von Feinchemikalien eingesetzt.[6] Die Gr�nde f�r die ver-
breitete Verwendung von HNO3 als Oxidationsmittel sind der
niedrige Preis und die hohen Selektiv�ten. Ein Nachteil ist die
hohe S�urest�rke von Salpeters�ure, insbesondere wenn hohe
Konzentrationen verwendet werden. Ein weiterer Nachteil ist
die stçchiometrische Reduktion von HNO3 zu NOx und N2O.
In einem großtechnischen Prozess (z. B. Synthese von Adi-
pins�ure)[7] werden NOx und N2O getrennt, und NOx wird
anschließend in einem externen Kreislauf wieder zu Salpe-
ter�ure rezykliert. Diese ex situ stattfindende NOx-Aufar-
beitung resultiert in großen Rezyklierungsstrçmen. Zudem
lohnt es sich, in einem kleineren Maßtab – wie man es in der
Feinchemie vorfindet – oft nicht NOx zu rezyklieren.

Distickstoffoxid ist ein starkes Treibhausgas, kann nicht
rezykliert werden und sollte deshalb (katalytisch) abgebaut
werden, bevor es ausgestoßen wird.[1] In j�ngster Zeit wird
N2O aus der Herstellung von Adipins�ure auch verwendet,
um Olefine zu hochwertigen Ketonen zu oxidieren.[1,8] Bisher
wurde noch kein Mechanismus f�r die Enstehung von N2O
nachgewiesen, was es schwierig macht, die Enstehung zu
vermindern. In letzter Zeit wurden aerobe Oxidationsreak-
tionen vorgeschlagen, die eine sub-stçchiometrische Menge
an HNO3 verwenden.[9–11] In solchen Systemen werden starke
S�uren (z.B. Salzs�ure) oder Materialien auf der Basis von

Kohlenstoff (z. B. Aktivkohle) zugegeben, um einen kataly-
tischen Umsatz in HNO3 zu erreichen. Obwohl der Reakti-
onsmechanismus zurzeit unbekannt ist, klingt die Idee sehr
verlockend. Das Ziel ist es, einen Prozess zu entwickeln, der
Salpeters�ure als einen Sauerstofftr�ger verwendet, mit O2 als
terminalem Oxidationsmittel. Die vorgeschlagenen Systeme
weisen jedoch noch einige M�ngel auf, wie limitierte kataly-
tische Effizienz. Zudem f�hrt die Zugabe von Salzs�ure zu
korrosiven Reaktionsbedingungen und Problemen mit der
Rezyklierbarkeit. Stark dispergierte Materialien auf Koh-
lenstoffbasis scheinen nicht eine wirkliche Alternative als
Oxidationskatalysatoren darzustellen, aus Stabilit�ts- oder
sogar Sicherheits�berlegungen.

Wir untersuchen hier die aerobe Oxidation von Benzyl-
alkohol (PhCH2OH) zu Benzaldehyd (PhCHO) mithilfe von
HNO3. Diese partielle Oxidation ist nicht nur eine interes-
sante Modellreaktion f�r die (fein)chemische Synthese,[12]

sondern auch sehr anf�llig gegen radikalische Nebenreaktio-
nen, die leicht zur �beroxidation von PhCHO zu Benzoe-
s�ure (PhCOOH) f�hren.[13] Selektive aerobe Alkoholoxida-
tionen mit einer katalytischen Menge HNO3 bieten eine at-
traktive, metallfreie Alternative zu Systemen, bei denen
Edelmetalle verwendet werden.

Um die Oxidation von PhCH2OH mit Salpeters�ure zu
untersuchen und die zweifache Rolle von HNO3 zu entkop-
peln – als Oxidationsmittel und starke S�ure –, wurden sub-
stçchiometrische Mengen und HNO3 in Gegenwart einer
Feststoffs�ure als Cokatalysator verwendet. Die Untersu-
chung von verschiedenen Feststoffs�uren, inklusive der kon-
ventionellsten Zeolithe (MFI-, BEA-, FAU- und MOR-To-
pologien), offenbarte den Ionentauscher Amberlyst-15 in
protonierter Form als einen vielversprechenden Kandidaten.
Die verwendeten Zeolithe f�hrten zu entt�uschenden Re-
sultaten, vielleicht wegen der starken Sorption von HNO3 und
NOx-Spezies. Unsere Standardexperimente wurden in einem
Blasens�ulenreaktor mit 25 mL 1,4-Dioxan als Lçsungsmit-
tel, [PhCH2OH]0 = 500 mm, [HNO3]0 = 125 mm, 150 mg Am-
berlyst-15 (entsprechend einer Protonenkonzentration von
[H+]Amberlyst = 28 mm) und 1 atm O2 (mit 100 mL min�1

durchgeleitet) durchgef�hrt. Es wurde eine Induktionszeit
beobachtet, die mit der Zugabe von NaNO2 verschwand
(Abbildung 1, Kurven a–c). Diese Beobachtung, die aus der
Literatur bekannt ist,[12] deutet auf die wichtige Rolle von
HNO2 hin, das durch Protonierung von NO2

� gebildet wird.
Die Unterbindung der Reaktion durch Zugabe von Harn-
stoff, einem bekannten HNO2-F�nger,[14] passt zu dieser Hy-
pothese. NO und NO2 kçnnen ebenfalls verwendet werden,
um die Induktionszeit zu verk�rzen, was auf eine effiziente
Interkonversion der Stickstoffspezies hinweist.[15] Interessan-
terweise flacht die Reaktion nach 6 h bei 50% Umsatz ab,
wenn Stickstoff (1 atm) bei 80 8C durchgeleitet wird, was zu
einem D[PhCH2OH]/[HNO3]0� 2 f�hrt. Unter den gleichen
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Bedingungen, jedoch in Gegenwart von 1 atm O2, wird ein
Umsatz von 80% nach 6 h beobachtet (siehe z.B. Kurve b in
Abbildung 1). Trotzdem ist die Anfangsgeschwindigkeit der
Reaktion ungef�hr 40 % geringer in Gegenwart von O2 im
Vergleich zu N2 (siehe Hintergrundinformationen). Diese
Beobachtungen deuten darauf hin, dass Sauerstoff in diesem
System eine mehrdeutige Rolle spielt. Auf der einen Seite ist
O2 in der Lage, die Rezyklierung der aktiven Komponenten
zu fçrdern und somit den Endumsatz zu erhçhen, auf der
anderen Seite verlangsamt es die Reaktion. Bei hohen Sau-
erstoffdr�cken (z. B. 20 atm im Hockdruckautoklaven), ist die
Induktionszeit signifikant l�nger als bei atmosph�rischem
Druck, selbst in Gegenwart von NaNO2 (Abbildung 1, Kur-
ven e und d). Wahrscheinlich wird diese verl�ngerte Induk-
tionszeit bei hçheren O2-Dr�cken durch eine Verschiebung in
der Gleichgewichtsreaktion des HNO3-Zerfalls zu NO2 auf
die linke Seite verursacht [Reaktion (1)]. In der Tat ist NO2

f�hig, �ber Reaktion (2)[4, 16] HNO2 zu bilden, das zentrale
Oxidationsmittel im System. Somit wird durch eine Ver-
schiebung in der Gleichgewichtsreaktion (1) die Konzentra-
tion an HNO2 im System verringert. Erw�hnenswert ist auch,
dass Amberlyst den HNO3-Zerfall zu NO2 beschleunigt und
somit die Bildung von aktiven Komponenten antreibt.

4 HNO3 Ð 4 NO2 þ 2 H2OþO2 ð1Þ

2 NO2 þH2OÐ N2O4 þH2O! HNO3 þHNO2 ð2Þ

Der Stofftransport zwischen Gas- und Fl�ssigphase spielt
eine wichtige Rolle bei dieser Reaktion. Wird die Reaktion
bei statischem O2-Druck durchgef�hrt (d.h. in einem ge-
wçhnlichen Rundkolben mit Sauerstoffballon), ist der End-
umsatz um 20% tiefer als in einem Blasens�ulenreaktor bei
gleichem Druck, aber besserem Gas-fl�ssig-Stofftransport.

Die Reaktion ist quasi-erster Ordnung in HNO3, obwohl
die Anfangsgeschwindigkeit mit zunehmendem [HNO3]0 klar
abflacht (siehe Hintergrundinformationen). Diese Beobach-
tung deutet eher auf eine initiierende Rolle von Salpeters�ure
hin, als eine rein stçchiometrische Reaktion. Die Reaktions-
geschwindigkeit ist proportional zur zugegebenen Menge an
Amberlyst bis 4 mgmL�1, anschließend flacht sie ab (Abbil-
dung 2). Obschon das auf eine Stofftransportlimitierung hin-

deuten kçnnte, wird weiter unten eine alternative mechanis-
tische Erkl�rung vorgeschlagen. Fl�ssig-fest-Stofftransportli-
mitierungen kçnnen vernachl�ssigt werden, da 1 mm große
Amberlyst-K�gelchen dieselbe Aktivit�t wie der pulverisierte
Katalysator besitzen (d.h., die Aktivit�t ist unabh�ngig von
der Fl�ssig-fest-Grenzfl�che). Der feste Katalysator kann
ohne Aktivit�tsverluste mehrmals rezykliert werden. Insge-
samt ist die Selektivit�t von Benzaldehyd (PhCHO) mit 95%
bei 80 8C bis 98.5% bei 60 8C sehr hoch. Die wichtigsten
Nebenprodukte sind Benzylnitrit, 2-Benzyl-1,3-dioxolan
(Acetylierung von Benzaldehyd mit 1,2-Dihydroxyethan, das
durch die katalytische Zersetzung von 1,4-Dioxan gebildet
wird)[17] und Benzoes�ure (Abbildung 3). Interessanterweise
kann Benzylnitrit als Zwischenprodukt identifiziert werden,
dessen Konzentration zu Beginn zu- und anschließend wieder
abnimmt. Wahrscheinlich wird Benzylnitrit durch eine Ver-
esterung im Gleichgewicht PhCH2OH + HNO2Ð
PhCH2ONO + H2O gebildet. Spuren von Benzylnitrat,
Benzylbenzoat, Dibenzylether und Benzylformiat (Reaktion
zwischen PhCH2OH und Ameisens�ure, einem Abbaupro-

Abbildung 1. Einfluss der NaNO2-Konzentration auf den Umsatz von
PhCH2OH bei 80 8C: a–c) 1 atm O2 (0, 5 bzw. 15 mm NaNO2);
d, e) 20 atm O2 (0 bzw. 5 mm NaNO2).

Abbildung 2. PhCH2OH-Umsatz in Gegenwart von 5mm NaNO2 als
Funktion der Zeit bei unterschiedlichen Amberlystmengen: a–d) 50,
75, 100 bzw. 150 mg (5 mm NaNO2). Der Einschub zeigt die Abh�n-
gigkeit der Anfangsgeschwindigkeit von der Amberlystmenge.

Abbildung 3. Zeitliche Entwicklung der wichtigsten Nebenprodukte bei
80 8C bei Standardbedingungen ([PhCH2OH]0 = 500 mm,
[NaNO2]0 = 5 mm, [HNO3]0 = 125 mm, 150 mg Amberlyst, 1 atm O2).
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dukt von 1,4-Dioxan)[18] konnten im GC-MS beobachtet
werden. Die wichtigsten Nebenprodukte entstehen aus dem
Lçsungsmittel Dioxan und kçnnen vermieden werden, wenn
mit reinem PhCH2OH gearbeitet wird. Es ist wichtig zu er-
w�hnen, dass die maximale Benzylnitritkonzentration bei
tiefen Reaktionstemperaturen signifikant hçher ist (z. B.
34 mm bei 60 8C im Vergleich zu 21 mm bei 80 8C). Wird die
Reaktion mit weniger Amberlyst durchgef�hrt (z.B. 50 mg
anstatt 150 mg), bleibt die Benzylnitritkonzentration unter
der Nachweisgrenze des GC-MS.

Wird die Anfangskonzentration an Alkohol verdoppelt,
hat dies kaum einen Einfluss auf die Anfangsgeschwindigkeit
bei niedrigen Amberlystmengen, wohingegen bei hohen
Amberlystmengen eine Abh�ngigkeit erster Ordung beob-
achtet wird. Die Zugabe von konventionellen Radikalhem-
mern, wie 2,4,6-tri-tert-Butylphenol, beeinflusste weder die
Reaktionsgeschwindigkeit noch die Selektivit�t signifikant,
was die Beteiligung von Peroxyl- oder Alkoxylradikalen als
Zwischenprodukte ausschließt. Massenspektrometrie wurde
eingesetzt, um die Entwicklung von NO (m/z 30) und N2O
(m/z 44) in der Gasphase zu messen. N2O wurde auch mithilfe
von Transmissions-IR-Spektroskopie in der Gasphase bei
statischem O2-Druck von 1 atm gemessen (Abbildung 4; n3-

Schwingungszustand). Somit kann das m/z-Signal von 44
eindeutig N2O zugewiesen werden. Jedoch konnte kein Signal
von Stickstoffmonoxid bei 1876 cm�1 beobachtet werden,
wahrscheinlich wegen der kleinen �nderung des Dipolmo-
ments der NO-Streckschwingung. Trotz der gelben F�rbung
der Fl�ssigkeit und dem m/z-Signal von 46, das in der Fl�s-
sigphase gemessen wurde, konnte kein NO2 in der Gasphase
beobachtet werden, was die Vermutung best�tigt, dass NO2 in
der Dioxanlçsung absorbiert wird. Die Zugabe von Wasser
zur Reaktionlçsung (zus�tzlich zum Wasser, das schon mit der
65-proz. HNO3-Lçsung zugegeben wurde) verhindert die
gelbe F�rbung und inhibiert die Reaktion. Vermutlich rea-
giert Wasser mit NO2 �ber die Reaktion (2). Diese Vermu-
tung r�ckt NO2 ins Zentrum als wichtiges Reaktionszwi-
schenprodukt.

Abbildung 5 zeigt die Temperaturabh�ngigkeit der
Oxidationsreaktion, die durch 6 mg Amberlyst pro mL ka-
talysiert wird. Die daraus resultierende Arrhenius-Aktivie-

rungsenergie von 12� 1 kcalmol�1 schließt Stofftransportli-
mitierungen als Erkl�rung f�r die Abflachung der Reakti-
ongeschwindigkeit bei hçheren Amberlystmengen aus (siehe
Abbildung 2). Werden 2 mg Amberlyst pro mL verwendet, ist
die Aktivierungsenergie signifikant hçher, n�mlich 33�
1 kcalmol�1. Diese Beobachtung, sowie die �nderung der
Reaktionsordnung bezogen auf den Alkohol (siehe oben),
deutet auf eine �nderung des geschwindigkeitsbestimmen-
den Schrittes hin, wenn man von kleinen Amberlystmengen
zu großen wechselt. Interessanterweise kann ein hçherer
Endumsatz bei tieferen Temperaturen erzielt werden.

Um die genaue Rolle des Benzylnitritesters
(PhCH2ONO) zu verstehen, der experimentell als Zwi-
schenprodukt identifiziert wurde (siehe oben), synthetisierten
wir die Verbindung gem�ß Literaturangaben[19] und unter-
suchten ihren katalytischen Zerfall (siehe Hintergrundinfor-
mationen). Dabei wird ein stçchiometrischer Anteil an
Benzaldehyd gebildet, was die zentrale Rolle von Benzylnitrit
als Zwischenprodukt unterstreicht. Die Zerfallsreaktion ist
erster Ordnung in Benzylnitrit und Amberlyst. Im Tempera-
turbereich zwischen 40–70 8C wird die Geschwindigkeits-
konstante gut durch den Arrhenius-Ausdruck (3� 2) �
106 exp(�13�1 kcalmol�1/RT) m�1 s�1 beschrieben.

W�hrend des Benzylnitritzerfalls, der unter N2-Atmo-
sph�re durchgef�hrt wird, beobachtet man im IR-Spektrum
eine N2O-Zuhname, und somit konnte dieser Schritt als die
Quelle von N2O identifiziert werden. Wichtig zu erw�hnen ist,
dass ungef�hr 20 % weniger N2O beobachtet wurden, wenn
die Zerfallsreaktion in Dioxanlçsung durchgef�hrt wurde, die
vor der Zugabe von Amberlyst mit einem Gasfluss von 0.5%
NO2 in He ges�ttigt wurde. Obwohl Benzylnitrat
(PhCH2ONO2) mithilfe von GC-MS in sehr kleinen Mengen
als Nebenprodukt nachgewiesen werden konnte, war es bei
80 8C f�r einige Stunden nicht reaktiv und sollte deshalb als
„Zuschauer“ im Gleichgewicht mit PhCH2OH und HNO3

und nicht als reaktives Zwischenprodukt gesehen werden.

Abbildung 4. Gasphasen-Transmissions-IR-Spektren der Oxidation bei
80 8C unter statischem O2-Druck von 1 atm (Spektren nach 0.5, 1, 2, 3
und 5 h, siehe Hintergrundinformationen): n3-Schwingungzustand von
N2O.

Abbildung 5. Temperaturabh�ngigkeit des PhCH2OH-Umsatzes in Ge-
genwart von 5mm NaNO2 bei Standardbedingungen. a–d) 60, 70, 80
bzw. 90 8C).
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Bei hohen Amerlystmengen (z. B. 6 mg mL�1) entspricht
die beobachtete Aktivierungsenergie (d. h. 12� 1 kcalmol�1)
der Aktivierungsenergie des Benzylnitrizerfalls (d.h. 13�
1 kcalmol�1, siehe oben). Diese �bereinstimmung, zusam-
men mit der beobachteten Abh�ngigkeit erster Ordnung vom
Alkohol, ist ein wichtiger Hinweis daf�r, dass die s�urekata-
lysierte Zerfallsreaktion des Nitritesters (gebildet �ber
PhCH2OH + HNO2Ð PhCH2ONO + H2O) der geschwin-
digkeitsbestimmende Schritt des Gesamtmechanismus ist,
zumindest bei hohen Katalysatorkonzentrationen. Diese
Hypothese erkl�rt, warum die Reaktionsgeschwindigkeit
abflacht, nachdem die Nitritkonzentration ihr Maximum er-
reicht hat (d.h. nach 1 h, siehe Kurve b in Abbildung 1 und
Abbildung 2). Unter der Annahme, dass der Nitritzerfall ge-
schwindigkeitsbestimmend ist, kann man die Reaktionsge-
schwindigkeit dieses Zerfalls aus der Geschwindigkeit der
Gesamtreaktion absch�tzen (z. B. 0.26mh�1 nach 0.5 h, siehe
Kurve b in Abbildung 1). Mit den aus dem Amberlyst stam-
menden Nitrit- und Protonenkonzentrationen (d.h. [Nitrit] =

20 mm, siehe Abbildung 2, und [H+]Amberlyst = 28 mm) ergibt
sich ein Wert von 0.13� 0.03m�1 s�1. Dieser Wert stimmt sehr
gut mit der Geschwindigkeitskonstante von 0.11� 0.02m�1 s�1

�berein, die aus der Zerfallsreaktion von Benzylnitrit ermit-
telt wurde (siehe Hintergrundinformationen). Bei niedrigen
Amberlystmengen (2 mgmL�1) ist es wahrscheinlich, dass der
HNO3-Zerfall (entsprechend der Stçchiometrie von Reakti-
on (1)) der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist, was die
Abh�ngigkeit nullter Ordnung in Alkohol erkl�ren w�rde.
Die experimentelle Aktivierungsenergie betr�gt 33� 1 kcal
mol�1 und ist signifikant niedriger als die in der Literatur
verçffentlichte Barriere von 38.7 kcalmol�1,[20] was auf einen
Amberlyst-katalysierten Zerfall hindeutet (siehe Hinter-
grundinformationen). Diese �nderung des geschwindig-
keitsbestimmenden Schrittes erkl�rt auch, warum bei kleinen
Amberlystmengen kein Nitritester nachgewiesen werden
konnte (siehe oben), da der Zerfall schneller war als die
Bildung.

All diese experimentellen Beobachtungen deuten auf
einen s�urekatalysierten Zerfall vom Nitritester hin, bei dem
das N-Atom protoniert wird (Schema 1), was zur Bildung von

HNO f�hrt. Weil der Nitratester nicht protoniert werden
kann, ist er unreaktiv unter vergleichbaren Reaktionsbedin-
gungen.

HNO ist eine reaktive Substanz, die sehr schnell zu hy-
posalpetriger S�ure dimerisiert (HON=NOH), die zu Wasser

und N2O zerf�llt [Reaktion (3)].[21] Die Geschwindigkeits-
konstante der Gesamtreaktion wird beschrieben durch
k3(T) = 6.9 � 105 exp(�2.8 kcalmol�1/RT)m�1 s�1.[22] In der
Gegenwart von NO2 kann HNO �ber Reaktion (4) zu NO
umgewandelt werden (massenspektrometrisch beobachtet).

HNOþHNO! HON¼NOH! N2OþH2O ð3Þ

HNOþNO2 ! NOþHNO2 ð4Þ

Reaktion (4) wird durch die schwache H-NO-Bindung
von nur 49 kcalmol�1 angetrieben und weist eine Geschwin-
digkeitskonstante k4(T) = 6 � 108 exp(�2 kcalmol�1/RT)
m
�1 s�1 auf.[23] Der kinetische „Wettlauf“ zwischen Reakti-

on (3) und (4) erkl�rt, warum in der Gegenwart von NO2 bei
der Nitritzerfallsreaktion weniger N2O gebildet wird (siehe
oben). Wird Wasser der Reaktionslçsung zugegeben, wird
NO2 schnell durch Reaktion (2) aufgefangen, was es daran
hindert, mit HNO zu reagieren, und somit wird die Reaktion
gehemmt (siehe oben).

NO kann durch die Reaktion (5) mit O2 wieder reoxidiert
werden.[22] Ohne O2 kann NO wahrscheinlich auch mit HNO3

zu HNO2 und NO2 reagieren [Gl. (6)],[24] was erkl�rt, warum
auch unter einer inerten N2-Atmosph�re ein D-
[PhCH2OH]/[HNO3]0� 2 erhalten werden kann. Die schnelle
Reoxidation von NO zu NO2 ist zentral, um die Dimerisie-
rung von HNO und damit die Bildung von N2O zu verhin-
dern. Das erkl�rt, warum bei gegebener Temperatur bei
grçßeren Dr�cken ein hçherer Endumsatz erhalten werden
kann (siehe Abbildung 1).

2 NOþO2 ! 2 NO2 ð5Þ

NOþHNO3 ! NO2 þHNO2 ð6Þ

Es sollte erw�hnt werden, dass die Temperaturabh�ngig-
keiten des HNO-Verbrauchs durch die Reaktionen (3) und
(4) zwar �hnlich sind, die HNO-Bildung (durch Nitritzerfall)
aber bei hohen Temperaturen mehr beschleunigt wird als die
NO2-Bildung durch Reaktion (5), welche langsamer wird f�r
hohe T.[22] Diese Hypothese wird best�tigt durch die niedri-
gere Nitritesterkonzentration bei hohen Temperaturen (siehe
oben). Deshalb wird das Konzentrationsverh�ltnis von
[HNO]/[NO2] bei hçheren Temperaturen zunehmen, was
wiederum die Bildung von N2O (Termination) fçrdert (IR-
spektrometrisch beobachtet). Zum Beispiel wird bei 90 8C
40% mehr N2O gebildet als bei 80 8C, beides bei 60 % Al-
koholumsatz. Dies erkl�rt, warum bei tieferen Temperaturen
ein hçherer Endumsatz erhalten werden kann (siehe Abbil-
dung 5). Schema 2 fasst die mechanistischen Beobachtungen
zusammen. Es zeigt die NOx- und HNOx-Kreisl�ufe und zeigt,
dass O2 das terminale Oxidationsmittel ist; HNO3 hingegen
treibt den aeroben Oxidationszyklus an.

Es wurde schon oben erw�hnt, dass Wasser einen sch�d-
lichen Einfluss auf die Reaktion hat, da es durch Reaktion (2)
NO2 abf�ngt und somit die Bildung von N2O fçrdert. Wir
vermuten, dass dies der Grund ist, der die Anzahl an Um-
s�tzen von (H)NOx begrenzt, wenn der Nitritzerfall der ge-
schwindigkeitsbestimmende Schritt ist (d. h. hohe Amber-

Schema 1. S�urekatalysierter Zerfall von PhCH2ONO zu PhCHO und
HNO; PhCH2ONO2 scheint unter vergleichbaren Bedingungen unreak-
tiv zu sein.
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lystmengen und daher hohe Reaktionsgeschwindigkeiten).
Eine Karl-Fischer-Titration zeigt eine Zunahme des Wasser-
anteils von 0.5 Gew.-% direkt nach der Zugabe von HNO3 bis
1.8 Gew.-% nach 6 h (entsprechend 80% Umsatz).

Diese Beobachtung brachte uns auf die Idee, Wasser
in situ zu entfernen. Zugabe von Molekularsieb f�hrte zu
einer Inhibierung der Reaktion, wahrscheinlich wegen der
starken Adsorption von (H)NOx, das sich in der Fl�ssigphase
befindet. Deshalb wurde ein Reaktor mit Gaskreislauf kon-
struiert (Abbildung 6), in dem die Gasphase kontinuierlich
durch ein Molekularsiebbett (4 �) gepumpt wird, um das
Wasser �ber die Gasphase zu entfernen.

Mit diesem Reaktorsystem kann die Reaktion signifikant
beschleunigt und der Endumsatz auf 100% erhçht werden
(Abbildung 7). Durch Karl-Fischer-Titration kann nachge-
wiesen werden, dass der Wassergehalt im Reaktor bei
0.5 Gew.-% bleibt. Es ist wichtig zu betonen, dass dieser

Effekt im Reaktor mit Gaskreislauf nicht auf einen verbes-
serten Stofftransport zur�ckzuf�hren ist, da die erhçhte
Flussrate bei einem Blasens�ulenreaktor oder das Arbeiten
mit einem Reaktor mit Gaskreislauf ohne Molekularsieb
keine Verbesserung brachte.

Zusammengefasst ist HNO3 bef�higt, mithilfe von
(H)NOx-Spezies eine Kettenreaktion mit Benzylalkohol zu
starten, wobei O2 das terminale Oxidationsmittel ist. HNO2

reagiert mit dem Substrat Benzylalkohol und bildet einen
Nitritester, der s�urekatalytisch zu Benzaldehyd und HNO
zerf�llt. Die Reaktion von HNO mit NO2 regeneriert HNO2

und bildet NO, das zu NO2 oxidiert wird (Propagationsreak-
tionen). HNO kann dimerisieren und N2O in einer Termina-
tionsreaktion bilden. Bei tieferer Temperatur, oder wenn die
Gasphase getrocknet wird, kann eine signifikante Verbesse-
rung der Kettenl�nge und damit ein hçherer Umsatz erreicht
werden. Diese Kettenreaktion wird durch die Feststoffs�ure
Amberlyst-15 katalysiert. Je nach Amberlystmenge ist ent-
weder der s�urekatalysierte HNO3- oder Nitritzerfall der
geschwindigkeitsbestimmende Schritt. Die mechanistischen
Einsichten, die in dieser Studie erarbeitet wurden, dienen als
Startpunkt f�r die Untersuchung weiterer Oxidationensre-
aktionen mit HNO3, wie der Herstellung von Adipins�ure. In
der Tat wurde gezeigt, dass bei der Reaktion von Alkohol mit
HNO2 reaktive (H)NOx-Spezies gebildet werden. Sehr
wahrscheinlich ist das der Grund, warum bei der Adipins�u-
renherstellung Cyclohexanol als Cosubstrat zugegeben werde
muss, da Cyclohexanon bei vergleichbaren Bedingungen eher
inert ist.[7]

Experimentelles
Standardexperimente wurde in einem Blasens�ulenreaktor mit
25 mL 1,4-Dioxan (Fluka, p.a. � 99.5%) als Lçsungsmittel, 500 mm

PhCH2OH (Acros, 99%), 125 mm HNO3 (Merck, p.a. 65%), 5 mm

NaNO2 (Sigma–Aldrich, � 99%) und 150 mg Amberlyst-15 (Sigma–
Aldrich) durchgef�hrt. Hochdruckexperimente wurden in einem
100 mL fassenden Parr-Reaktor aus rostfreiem Stahl mit Glaseinsatz
und PEEK-R�hrer durchgef�hrt. Die Produkte wurden gaschroma-
tographisch (HP-FFAP-Kolonne, Flammenionisationsdetektor) oder
– im Fall des nicht hitzebest�ndigen Nitrits – mit GC-MS mit „cool-
on-column“-Injektion (HP-5-Kolonne) quantifiziert. Weitere Infor-

Schema 2. HNO3 initiiert einen durch NOx/HNOx vermittelten Oxida-
tionszyklus.

Abbildung 6. Reaktor mit Gaskreislauf: a) geheizter R�hrkessel; b) O2-
Reservoir, mit dem Reaktor durch ein R�ckschlagventil verbunden;
c) ummantelte Festbettkolonne mit 4-�-Molekularsieb (auf Reaktions-
temperatur aufgeheizt, um Kondensation von Lçsungsmittel zu verhin-
dern): d) Kondensator; e) Rezyklierung des Kondensats; f) Rezyklie-
rung des getrockneten Gases; g) Membranpumpe; h) Gaszerst�uber.

Abbildung 7. PhCH2OH-Umsatz in Gegenwart von 5mm NaNO2 bei
80 8C als Funktion der Zeit a) f�r eine Reaktion im Blasens�ulenreaktor
und b,c) im Reaktor mit Trocknung des Gaskreislaufs; Gasrezyklie-
rungsgeschwindigkeiten: b) 75 und c) 150 mLmin�1.
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mationen kçnnen den Hintergrundinformationen entnommen
werden.
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