
Untersuchungen zur Umsetzung von Ethanol
zu Ethylenoxid

Von der Fakultät Chemie der Universität Stuttgart
zur Erlangung der Würde eines

Doktors der Naturwissenschaften (Dr. rer. nat.)
genehmigte Abhandlung

Vorgelegt von

Robin Himmelmann
aus Stuttgart

Hauptberichter: Prof. Dr.-Ing. Elias Klemm
Mitberichter: Prof. Dr. Bernhard Hauer

Tag der mündlichen Prüfung: 22.10.2020

Institut für Technische Chemie der Universität Stuttgart
2020





Erklärung über die Eigenständigkeit der Dissertation

Ich versichere, dass ich die vorliegende Arbeit mit dem Titel
Untersuchungen zur Umsetzung von Ethanol zu Ethylenoxid
selbständig verfasst und keine anderen als die angegebenen Quellen und Hilfsmittel benutzt habe;
aus fremden Quellen entnommene Passagen und Gedanken sind als solche kenntlich gemacht.

Declaration of Authorship

I hereby certify that the dissertation entitled
Investigations on the conversion of ethanol to ethylene oxide
is entirely my own work except where otherwise indicated. Passages and ideas from other sources
have been clearly indicated.

Name/Name: Robin Himmelmann

Unterschrift/Signed: . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .

Datum/Date: . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .





Inhaltsverzeichnis

Abkürzungs- und Symbolverzeichnis IX

Zusammenfassung 1

Abstract 3

Danksagung 5

1 Einleitung 7

2 Stand des Wissens 9
2.1 Verwendung von Ethylenoxid . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 9

2.2 Herstellung von Ethylenoxid durch Direktoxidation von Ethen . . . . . . . . . . 10

2.2.1 Der Ethylenoxidprozess . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 11

2.2.2 Der Epoxidierungskatalysator . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 13

2.2.3 Mechanismus und Kinetik der Direktoxidation von Ethen . . . . . . . . . 16

2.3 Ethanol als Rohstoff für Ethen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 22

2.4 Dehydratisierung von Ethanol zu Ethen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 23

2.4.1 Mechanismus der Dehydratisierung von Ethanol . . . . . . . . . . . . . 25

2.4.1.1 Eliminierungsreaktionen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 25

2.4.1.2 Bildung von Ethen und Diethylether . . . . . . . . . . . . . . 27

2.4.1.3 Betrachtung möglicher Folgereaktionen und Katalysatordesak-
tivierung . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 29

2.4.2 Katalysatoren für die Ethanoldehydratisierung . . . . . . . . . . . . . . 30

2.4.2.1 γ-Aluminiumoxid . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 30

2.4.2.2 Mikroporöse Alumosilikate und Silikoalumophosphate . . . . 31

2.4.2.3 Heteropolysäuren . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 33



Inhaltsverzeichnis

2.4.2.4 Sulfatiertes Zirkoniumdioxid . . . . . . . . . . . . . . . . . . 36

2.4.3 Großtechnische Ethanoldehydratisierung . . . . . . . . . . . . . . . . . 37

2.5 Syntheserouten zu Ethylenoxid ausgehend von Ethanol . . . . . . . . . . . . . . 38

2.5.1 Zweistufenprozess über Ethen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 39

2.5.2 Synthese von Acetaldehyd aus Ethanol . . . . . . . . . . . . . . . . . . 40

2.5.3 Synthese von Ethylenoxid aus Acetaldehyd . . . . . . . . . . . . . . . . 41

2.5.4 Einstufenprozesse . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 41

3 Motivation und Aufgabenstellung 43

4 Experimenteller Teil 45
4.1 Verwendete Chemikalien . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 45

4.2 Katalysatorsynthese . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 46

4.2.1 Katalysatoren für die Direktsynthese von Ethylenoxid aus Ethanol oder
Acetaldehyd . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 46

4.2.2 Katalysatoren für die Epoxidierung von Ethen . . . . . . . . . . . . . . . 47

4.2.3 Katalysatoren für die Dehydratisierung von Ethanol . . . . . . . . . . . . 47

4.2.3.1 Zeolithe und Silikoalumophosphate . . . . . . . . . . . . . . . 47

4.2.3.2 Wolframatokieselsäure geträgert auf SiO2 . . . . . . . . . . . 48

4.2.3.3 Sulfatiertes Zirkoniumdioxid . . . . . . . . . . . . . . . . . . 48

4.3 Charakterisierungsmethoden . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49

4.3.1 Chemische Analyse . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49

4.3.2 Röntgenpulverdiffraktometrie . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49

4.3.3 Stickstoffphysisorption . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49

4.3.4 Festkörper-NMR-Spektroskopie . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49

4.3.5 Elektronenmikroskopie . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 50

4.3.6 Temperaturprogrammierte Desorption von Ammoniak . . . . . . . . . . 50

4.3.7 Temperaturprogrammierte Reduktion . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 51

4.4 Katalytische Messungen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 51

4.4.1 Beschreibung der Strömungsapparaturen . . . . . . . . . . . . . . . . . 51

4.4.2 Durchführung katalytischer Messungen . . . . . . . . . . . . . . . . . . 53

4.4.3 Analyse von Reaktionsströmen mittels Gaschromatographie und Massen-
spektometrie . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 54

4.4.4 Datenextraktion zur Reproduktion der Literatur . . . . . . . . . . . . . . 55

4.5 Definition relevanter Größen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 55

4.5.1 Umsatzgrade, Selektivitäten und Ausbeuten . . . . . . . . . . . . . . . . 55

4.5.2 Bilanzierung der Reaktionen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 56

4.5.3 Raumgeschwindigkeit . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 56

4.5.4 Weisz-Prater-Kriterium . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 57

VI



Inhaltsverzeichnis

4.5.5 Thermodynamisches Gleichgewicht und Gleichgewichtsumsatz . . . . . 57
4.6 Validierung der Strömungsapparaturen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 57

5 Ergebnisse und Diskussion 59
5.1 Reproduktion und Bewertung des Stand des Wissens . . . . . . . . . . . . . . . 59
5.2 Das Dual-Layer-Konzept . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 71
5.3 Untersuchungen zur Epoxidierung von Ethen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 75

5.3.1 Einordnung des Silberkatalysators zur Ethenepoxidierung in den Stand
des Wissens . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 76

5.3.2 Co-Feed möglicher Nebenprodukte zur Ethenepoxidierung . . . . . . . . 77
5.3.2.1 Co-Feed von Wasser . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 77
5.3.2.2 Co-Feed von Ethanol und Diethylether . . . . . . . . . . . . . 78
5.3.2.3 Co-Feed von Propen, Penten und Hexen . . . . . . . . . . . . 85

5.4 Untersuchungen zur Ethanoldehydratisierung . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 88
5.4.1 Untersuchung von γ-Al2O3 zur Ethanoldehydratisierung . . . . . . . . . 88
5.4.2 Untersuchung von H-ZSM-5 zur Ethanoldehydratisierung . . . . . . . . 90
5.4.3 Untersuchung eines H-SAPO-34 zur Ethanoldehydratisierung . . . . . . 101
5.4.4 Untersuchung von Wolframatokieselsäure zur Ethanoldehydratisierung . 103
5.4.5 Untersuchung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid zur Ethanoldehydratisie-

rung . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 114
5.4.6 Vergleich der sauren Katalysatoren hinsichtlich ihrer Standzeiten . . . . . 121

5.5 Untersuchungen im Dual-Layer . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 124
5.5.1 Vortests der Dehydratisierungskatalysatoren . . . . . . . . . . . . . . . . 124
5.5.2 Katalytische Messungen im Dual-Layer . . . . . . . . . . . . . . . . . . 128

5.5.2.1 Verwendung von H-ZSM-5 (30) als Dehydratisierungskatalysator 128
5.5.2.2 Verwendung von Wolframatokieselsäure als Dehydratisierungs-

katalysator . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 129
5.5.2.3 Verwendung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid als Dehydrati-

sierungskatalysator . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 132

6 Schlussfolgerungen und Ausblick 141

Literaturverzeichnis 145

Abbildungsverzeichnis 157

Schemaverzeichnis 161

Tabellenverzeichnis 163

A Anhang 165

VII





Abkürzungs- und Symbolverzeichnis

Abkürzungen

AA Acetaldehyd

BN Benzonitril

DEE Diethylether

DFT Dichtefunktionaltheorie

E Eliminierungsreaktion

EA Ethylacetat

EDX
Energiedispersive Röntgenspektroskopie (engl.: energy
dispersive X-ray spectroscopy)

EO Ethylenoxid

EtOH Ethanol

ETP Ethen zu Propen (engl.: ethylene to propylene)

FID Flammionisationsdetektor

GC-MS
Gaschromatograph mit gekoppeltem
Massenspektrometer

GC Gaschromatograph

gew. Gewicht

IR infra rot

LG Abgangsgruppe (engl.: leaving group)



Abkürzungs- und Symbolverzeichnis

LPG Flüssiggas (engl.: liquified petroleum gas)

MAS
Rotation um den magischen Winkel (engl.: magic angle
spinning)

MEG Monoethylenglykol

MFC Massendruchflussregler (engl.: mass flow controler)

MSD Massenselektiver Detektor

MTO Methanol zu Olefinen (engl.: methanol to olefins)

n.k. nicht kalibriert

NMR
magnetische Kernresonanz (engl.: nuclear magnetic reso-
nance)

OMC Oxometallazylklus

PE Polyethylen

PEG Polyethylenglykol

PET Poylethylenterephthalat

REM Rasterelektronenmikroskop

TEM Transmissionselektronenmikroskop

TGA thermogravimetrische Analyse

Vol. Volumen

w.E. willkürliche Einheiten

WLD Wärmeleitfähigkeitsdetektor

XPS
Röntgenphotoelektronenspektroskopie (engl.: X-ray
photoelectron spectroscopy)

XRD Röntgendiffraktion (engl.: X-ray diffraction)

Lateinische Buchstaben

d m Durchmesser

A m2 g−1 Oberfläche

c molL−1 Konzentration

D m2 s−1 Diffusionskoeffizient

X



Abkürzungs- und Symbolverzeichnis

GHSV h−1 Raumgeschwindigkeit (engl.: gas hourly space velocity)
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Zusammenfassung

Die Herstellung von Ethylenoxid ist ein bedeutender großtechnischer Prozess der chemischen In-
dustrie. Die Synthese basiert auf der Umsetzung von Ethen mit Sauerstoff an einem Silberkataly-
sator. Das eingesetzte Ethen stammt dabei fast ausschließlich aus fossilen Rohstoffen, obwohl in
der wissenschaftlichen Literatur inzwischen klimaneutralere Alternativen beschrieben sind.

In dieser Arbeit werden die unterschiedlichen Alternativrouten zur Synthese von Ethylenoxid
nachgestellt und bewertet. Dabei wird von Ethanol und Acetaldehyd als mögliche bio-basierte
Plattformchemikalien ausgegangen. Aufgrund mangelnder Reproduzierbarkeit der in der Literatur
beschriebenen Alternativrouten wird in dieser Arbeit ein neues Konzept zur Ethylenoxidsynthese
basierend auf Ethanol vorgestellt. Dieses Dual-Layer-Konzept ermöglicht eine quasi-direkte Syn-
these von Ethylenoxid aus Ethanol durch das in Reihe schalten von zwei Katalysatoren in einem
Reaktor. In dem ersten Katalysatorbett wird das eingesetzte Ethanol dehydratisiert, bevor es in
dem zweiten Katalysatorbett ohne Aufreinigung an einem Silberkatalysator epoxidiert wird.

Die Arbeit beschäftigt sich zum einen mit der systematischen Untersuchung der Anforderungen,
die dieses Konzept an die verwendeten Katalysatoren stellt. Zum anderen werden in dieser Arbeit
Katalysatoren auf deren Eignung für das Dual-Layer-Konzept untersucht. Ausgangspunkt für die-
ses Konzept bietet die klassische Epoxidierung von Ethen an einem Silberkatalysator weshalb in
dieser Arbeit nach einem Dehydratisierungskatalysator gesucht wurde, der unter den Reaktionsbe-
dingungen der Epoxidierung Ethen in der benötigten Reinheit aus Ethanol herstellt, dabei jedoch
keine Oxidationsreaktionen eingeht. Mit sulfatiertem Zirkoniumdioxid wurde ein Katalysator ge-
funden, der alle notwendigen Voraussetzungen für das in dieser Arbeit vorgestellte Dual-Layer-
Konzept erfüllt. Es konnte gezeigt werden, dass unter Verwendung von sulfatiertem Zirkonium-
dioxid und einem auf Silber basierenden Epoxidierungskatalysator die quasi-direkt Synthese von
Ethylenoxid aus Ethanol in einem Reaktor möglich ist. Bei diesen Experimenten konnte nicht nur
die grundsätzliche Realisierbarkeit gezeigt werden, sondern nachgewiesen werden, dass das Dual-
Layer-Konzept Ethylenoxidselektivitäten erreichen kann wie ein auf Ethen basierender Prozess.





Abstract

The production of ethylene oxide is an important large-scale process in the chemical industry. The
synthesis is based on the reaction of ethylene with oxygen on a silver catalyst. The ethylene used
in this process comes almost exclusively from fossil raw materials, although more climate-neutral
alternatives have been recently described in scientific literature.

In this thesis the different alternative routes for the synthesis of ethylene oxide are evaluated.
Ethanol or acetaldehyde are used as possible bio-based platform chemicals. Due to the lack of
reproducibility of the alternative routes described in literature, meaning that no ethylene oxide
was observed, a new concept for ethylene oxide synthesis based on ethanol is presented in this
work. This dual-layer concept allows a quasi-direct synthesis of ethylene oxide from ethanol by
connecting two catalysts in series inside the same reactor. In a first catalyst bed the ethanol used as
starting material is dehydrated before it is subsequently epoxidized on a silver catalyst in a second
catalyst bed without further purification.

On the one hand, this thesis deals with the systematic investigation of the requirements that
this concept demands from the catalysts used. On the other hand, the suitability of catalysts for
the dual-layer concept is examined. The starting point for this concept is the classical epoxidation
of ethylene on a silver catalyst. Therefore, in this thesis a dehydration catalyst was searched for
which, among other things, produces ethylene in the required purity from ethanol, but does not
undergo any oxidation reactions. With sulfated zirconia, a catalyst was found which fulfills all
necessary requirements for the dual-layer presented in this thesis. It could be shown that the quasi-
direct synthesis of ethylene oxide from ethanol can be realized by using sulfated zirconia and a
silver-based epoxidation catalyst in series within the same reactor. These experiments not only
demonstrated the basic feasibility but also proved that the dual-layer concept can achieve similar
ethylene oxide selectivities as the conventional ethylene-based process.
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1
Einleitung

Im letzten Jahrhundert haben fossile Rohstoffe, wie Erdöl, Erdgas und Kohle die Entwicklung der
Menschheit immens beeinflusst. Auf Basis dieser Rohstoffe wurde der industrielle und techno-
logische Fortschritt stark vorangetrieben. Neben ihrer Verwendung als Energierohstoff sind die
fossilen Rohstoffe auch Chemierohstoffe und bilden die Grundlage einer Vielzahl von Produk-
ten, wie beispielsweise Kunststoffe, die aus dem heutigen Leben nicht mehr wegzudenken sind.
In den 1990er Jahren erfolgte ein öffentlicher Diskurs über die Endlichkeit fossiler Rohstoffe
und war damit die Triebkraft für die Entwicklung nachhaltigerer Alternativen. Heutzutage sind
es die offensichtlichen Auswirkungen der Nutzung von fossilen Rohstoffen auf den Planeten, die
zu mehr Nachhaltigkeit und ökologischem Verantwortungsbewusstsein anhalten. Neben der Ver-
schmutzung der Meere und dem Raubbau an der Natur ist der durch den Menschen verursachte
Klimawandel sicherlich die gravierendste Auswirkung. Die Folgen der globalen Erderwärmung
führen dabei zu einem gesellschaftlichen und politischen Umdenken. Durch mehr Nachhaltigkeit
wird bereits jetzt versucht den Ausstoß an Treibhausgasen zu verringern und dadurch den Klima-
wandel zu verlangsamen.

Um mehr Nachhaltigkeit und eine höhere Klimaneutralität zu erreichen, werden gleichzeitig
unterschiedliche Ansätze verfolgt. Beispielsweise werden Möglichkeiten gesucht fossile Energie-
träger durch grüne Alternativen wie Windkraft, Solarenergie und Wasserkraft zu ersetzen. Zudem
wird versucht bestehende technologische Prozesse effizienter zu gestalten. Dadurch geht weni-
ger Energie zum Beispiel in Form von Wärme oder eingesetztem Rohstoff verloren, wodurch der
Ausstoß von Treibhausgasen verringert wird. Gleichzeitig wird an Alternativen geforscht, durch
die die chemische Industrie neue Rohstoffe nutzbar machen kann. Alternativen können beispiels-
weise das Recycling von Kunststoffen oder die Verwendung von Biomasse sein. Beide stellen
dabei wichtige Ausgangspunkte für die Forschung an neuen Technologien und Prozessen dar. Der
Grundgedanke bei der Verwendung von Biomasse ist, Plattformchemikalien herzustellen, die an-
schließend zu einer Vielzahl an Produkten umgesetzt werden können. Idealerweise lassen sich
unterschiedliche Biomassen, wie beispielsweise Agrarerzeugnisse, Bioabfälle oder Holzabfälle
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zu unterschiedlichen Grundchemikalien umsetzen. Diese können anschließend in den bereits eta-
blierten Prozessen zu Spezial- und Feinchemikalien veredelt werden, wodurch der Rohstoffwandel
abgeschlossen wäre.

Ethanol ist eine solche Plattformchemikalie, die zu einer Vielzahl möglicher Grundchemikali-
en umgesetzt und aus Biomasse gebildet werden kann. Von großem Vorteil ist zudem, dass sich
Ethanol nicht nur aus zucker- und stärkehaltiger Biomasse gewinnen lässt, sondern auch auf Ba-
sis von Lignocellulosen. So werden beispielsweise Agrarabfälle wie Stroh als Rohstoff für die
Chemieindustrie zugänglich und bieten damit eine Alternative zu fossilen Rohstoffen. Dadurch
wird auch wird eine Konkurrenz um Anbauflächen zwischen der Lebensmittelproduktion und der
Ethanolproduktion für die Chemie vermieden.

Zu den Grundchemikalien, die aus bio-basiertem Ethanol hergestellt werden können, zählen
Ethen und Ethylenoxid. Beide Chemikalien bilden die Grundlage für eine Vielzahl von Folge-
produkten wie beispielsweise Kunststoffe. So werden aus Ethen beispielsweise Polyethylene ge-
wonnen, während Ethylenoxid hauptsächlich als Glykol zur Herstellung von Polyestern eingesetzt
wird. In Hinblick auf den vom Menschen verursachten Klimawandel und die Endlichkeit fossiler
Rohstoffe besteht die Notwendigkeit nachhaltige Ressourcen zu erschließen. Die hohe wirtschaft-
liche Bedeutung von Grundchemikalien in Zusammenhang mit deren enormen Produktionsmen-
gen ermöglichen dort den größten Effekt bezüglich einer höheren Nachhaltigkeit der Produkte zu
erzielen. In der vorliegenden Arbeit soll auf die Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol eingegan-
gen werden.
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2
Stand des Wissens

Ethylenoxid ist unter Normalbedingungen ein farbloses Gas. Mit der Summenformel C2H4O ist
es der einfachste zyklische Ether und weist einen Dreiring auf (vgl. Abb. 2.1). Dreiringe sind bei
chemischen Verbindungen keine bevorzugt gebildeten Strukturen, was auf deren geringe Stabilität
zurückzuführen ist. Dies liegt zum einen an den Bindungswinkeln, die beim Ethylenoxid 61,6°
entsprechen, wobei die sp3-hybridisierten Kohlenstoffatome jedoch idealerweise einen Tetraeder-
winkel von 109,5° bevorzugen. Zum anderen ist zur Bildung des Dreirings eine Verkürzung der
C−C Bindungslänge von üblichen etwa 154 pm auf 146,2 pm notwendig. Dadurch weist Ethylen-
oxid eine Ringspannung von 114 kJmol−1 [1] auf, was zu einer hohen Reaktivität von Ethylenoxid
führt.

Abbildung 2.1: Strukturformel von Ethylenoxid mit Bindungswinkeln und Bindungslän-
gen. [2]

2.1 Verwendung von Ethylenoxid

Aus der hohen Reaktivität von Ethylenoxid resultiert dessen Toxizität, weshalb es in der Me-
dizintechnik zur Desinfektion und Sterilisation von beispielsweise Operationsbesteck eingesetzt
wird. [3] Hauptsächlich ist Ethylenoxid jedoch ein Intermediat, welches als Grundchemikalie für
die Synthese einer Vielzahl an Verbindungen Verwendung findet. Allem voran steht dabei die Um-
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setzung von Ethylenoxid zu Ethylenglykolen, die rund 77 % des Ethylenoxidbedarfs ausmachen.
Ethylenglykole bilden eine große Gruppe von chemischen Verbindungen, die vom Monomer, dem
Monoethylenglykol (MEG), über die Oligomere bis hin zu den Polyethylenglykolen (PEG) reicht.
Unter anderem finden Ethylenglykole aufgrund ihrer biologischen Abbaubarkeit breite Anwen-
dung. So wird das MEG als Frostschutzmittel in Automobilen eingesetzt. Des Weiteren dient es
als Monomer für die Herstellung von Polyethylenterephthalat (PET), woraus beispielsweise Ge-
tränkeflaschen oder Polyestertextilien hergestellt werden. Das Dimer, Diethylenglykol, findet An-
wendung zur Herstellung von Polyurethanen, Polyestern und Weichmachern. Ebenso wird es bei
der Enteisung von Flugzeugen eingesetzt. Wird die Kettenlänge um ein Glykol vom Di- zum Tri-
ethylenglykol erhöht, wird es in Lacken und Weichmachern verwendet. Polyethylenglykole finden
je nach Kettenlänge unterschiedliche Anwendungen, z.B. als Entschäumer in Farben, als Laxativa,
oder in der Verkapselung von Wirkstoffen bei Medikamenten.

Durch die Umsetzung von Ethylenoxid mit Alkoholen, einer Reaktion, die als Ethoxylierung
bezeichnet wird, werden eine Reihe nicht-ionischer Tenside hergestellt. Je nach Kettenlänge der
verwendeten Alkohole lassen sich die grenz- und oberflächenaktiven sowie die rheologischen Ei-
genschaften der Tenside gezielt steuern. [4] Neben Alkoholen werden auch Amine ethoxyliert, die
ebenfalls Einsatz in Pharmazeutika sowie als Tenside und Weichmacher finden. [5]

2.2 Herstellung von Ethylenoxid durch Direktoxidation von
Ethen

Erstmals beschrieben wurde Ethylenoxid bereits 1859 von WURTZ [6], welcher Ethylenoxid aus
2-Chlorethanol durch Umsetzung mit einer Base, wie z.B. Calciumhydroxid, synthetisierte. Die
Reaktionsgleichung ist in Schema 2.1 gezeigt. Die Herstellungskosten von Ethylenoxid nach die-
sem Prozess waren entsprechend hoch, da das 2-Chlorethanol zuerst aus Ethen hergestellt werden
musste und der Prozess damit zweistufig war. Vor allem jedoch, weil neben Ethylenoxid stöchio-
metrische Mengen an Calciumchlorid anfielen.

Cl
OH

2−Chlorethanol
+ 0,5 Ca(OH)2

O

Ethylenoxid

+ H2O + 0,5 CaCl2

Schema 2.1: Synthese von Ethylenoxid nach WURTZ.

Aufgrund der großen Anwendungsbreite von Ethylenoxid wird dieses heute mit 34,5 Mta−1

(Stand 2016) hergestellt. [7] Möglich wurde dies durch die Entdeckung von LEFORT im Jahr
1931, der als erster die direkte Umsetzung von Ethen mit Sauerstoff an Silber zu Ethylenoxid
beschrieb. [8] Die Reaktionsgleichung für die Direktoxidation ist in Schema 2.2 dargestellt.
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2.2 Herstellung von Ethylenoxid durch Direktoxidation von Ethen

Ethen
+ 0,5 O2

O

Ethylenoxid

Schema 2.2: Direktoxidation von Ethen mit Sauerstoff zu Ethylenoxid.

Die Direktoxidation von Ethen nach LEFORT bietet mehrere offensichtliche Vorteile gegenüber
dem von WURTZ entwickelten Verfahren. Zum einen entfällt durch die Direktsynthese aus Ethen
ein Reaktionsschritt, nämlich die Umsetzung von Ethen zu 2-Chlorethanol. Zum anderen werden
durch die direkte Oxidation von Ethen keine Koppelprodukte wie Wasser oder Salze gebildet,
welche die Atomeffizienz der Reaktion stark senken. Daher ist es nicht verwunderlich, dass heute
ausschließlich die Direktoxidation von Ethen technische Anwendung findet.

2.2.1 Der Ethylenoxidprozess

Heute handelt es sich bei der technischen Ethylenoxidsynthese um einen hochgradig optimierten
Prozess. Stellschrauben waren dabei Prozessbedingungen, wie Temperatur, Druck und die Kon-
zentrationsverhältnisse der Edukte im Reaktionsfeed sowie deren Verweilzeiten am Katalysator,
aber vor allem auch die Katalysatorentwicklung. Im technischen Maßstab werden Selektivitäten
von über 90 % erreicht. [9] Die Ethenepoxidierung wird technisch bei geringen Ethenumsatzgraden
durchgeführt, da bei hohen Umsatzgraden die Totaloxidation die selektive Bildung von Ethylen-
oxid dominiert. Bedingt durch die geringen Ethenumsatzgrade von unter 10 % wird aus ökonomi-
schen Gründen nicht umgesetztes Ethen abgetrennt und rückgeführt. Um den Prozess trotz gerin-
ger Umsatzgrade wirtschaftlich zu gestalten, wird dieser bei einem Druck von 10 bar bis 30 bar
durchgeführt, wodurch die umgesetzte Stoffmenge an Ethen pro Durchlauf steigt. Zusätzlich wird
der Prozess unter ethenreichen (≈30 Vol.%) und sauerstoffarmen (≈8 Vol.%) Bedingungen durch-
geführt. [2]

Prinzipiell gibt es zwei unterschiedliche Prozessvarianten der Ethenepoxidierung. Zum einen
der Betrieb mit Luft und zum anderen die Reaktionsführung mit Reinsauerstoff. Der auf Luft
als Oxidationsmittel basierende Prozess weist die niedrigeren Investitionskosten auf, da für die-
sen keine Luftzerlegungsanlage notwendig ist. Allerdings ist eine aufwendigere Gastrennung des
zurückgeführten Ethens von Stickstoff notwendig, damit letzterer im Reaktionsfeed nicht akku-
muliert. Bei diesem Prozessschritt wird ein Teil des Kreisgases entnommen (Purge), wobei ein
Teil des Ethens verloren geht. Bedingt durch den Rohstoffpreis von Ethen führt dies zu höheren
Betriebskosten der auf Luft basierenden Prozessvariante im Vergleich zur Variante mit Reinsau-
erstoff. Nahezu alle modernen Ethylenoxidsyntheseanlagen basieren heute auf der Epoxidierung
mittels Reinsauerstoff, da der Rohstoffverlust im Vergleich zu den niedrigeren Investitionskosten
finanziell überwiegt. Als inertes Trägergas wird dabei Methan eingesetzt, welches zwei Vorteile
gegenüber dem Luftprozess mit Stickstoff als Inertgas bietet: Es akkumuliert nicht in der Anlage,
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und besitzt zudem auch eine höhere Wärmekapazität als Stickstoff1. Durch die höhere Wärme-
kapazität des Methans2 kann mehr Reaktionswärme aus dem Reaktor abgeführt werden und so
beispielsweise die Bildung von Hotspots unterdrückt werden.

In Abbildung 2.2 ist ein Fließbild einer technischen Syntheseanlage, die auf der Verwendung
von Reinsauerstoff basiert, mit den zugehörigen Aufreinigungsschritten dargestellt. Da es sich bei
der Epoxidierung von Ethen und vor allem auch bei der Totaloxidation um exotherme Reaktionen
handelt mit Reaktionsenthalpien von −105 kJmol−1 bzw. −1223 kJmol−1 [11], wird die Reakti-
on in Rohrbündelreaktoren zur besseren Wärmeabfuhr durchgeführt. Nach dem Reaktor wird das
gasförmige Reaktionsgemisch mit Wasser gewaschen, wobei das Ethylenoxid im Wasser absor-
biert wird (Ethylenoxidabsorber). Das übrige Gas, bestehend aus CO2, dem Ballastgas Methan
und nicht umgesetztem Ethen und Sauerstoff, wird vom CO2 gereinigt und anschließend zurück
in den Reaktor eingespeist. Für die weitere Aufreinigung des Ethylenoxids wird dieses wieder
thermisch aus dem Wasser desorbiert (Ethylenoxiddesorber), wobei ein Teil des Ethylenoxids mit
dem Wasser zu Ethylenglykolen reagiert. In dem anschließenden Aufreinigungsschritt wird das
Ethylenoxid von Prozessgasen gereinigt, die ebenfalls in geringen Mengen im Wasser gelöst wur-
den. Dazu zählen Ethen, CO2, Acetaldehyd und andere Komponenten. Durch eine abschließende
Destillation wird das Ethylenoxid vom restlichen Wasser abgetrennt. [2;12]

Rohrbündelreaktor Ethylenoxid-
absorber

Ethylenoxid-
desorber

Stripper-
kolonne

Aufreininigungs-
kolonne

Ethylenoxid

Flüchtige 
Komponenten

Ethylenoxid/
Wasser

Abgas

CO2 

CO2 Absorber CO2 Desorber

Ethylen

Methan

Sauerstoff

Glykol/Wasser

Wasser-
zufuhr

Abbildung 2.2: Fließbild einer technischen Ethylenoxidsyntheseanlage nach JESS und
WASSERSCHEID [12].

1Wärmekapazität N2: cp,N2
=1,039 kJkg−1 K−1 [10]

2Wärmekapazität CH4: cp,CH4
=2,156 kJkg−1 K−1 [10]
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2.2 Herstellung von Ethylenoxid durch Direktoxidation von Ethen

2.2.2 Der Epoxidierungskatalysator

Neben den Reaktionsbedingungen ist für die Ethylenoxidsynthese der Katalysator entscheidend.
Seit der Patentanmeldung von LEFORT im Jahr 1933 wurde kein Katalysator mit ähnlich hohen
Selektivitäten für die Direktoxidation von Ethen gefunden, der nicht auf Silber als katalytisch ak-
tiver Komponente beruht. Dennoch wird der Silberkatalysator bis heute kontinuierlich optimiert.
Ein Ziel ist dabei höhere Ethylenoxidslektivitäten bei gleichzeitig höheren Ethenumsatzgraden
zu erreichen. Des Weiteren wird versucht durch eine verminderte Katalysatordesaktivierung die
Standzeit des Epoxidierungskatalysators zu erhöhen. So wurden zahlreiche Zusätze gefunden, die
als Promotoren für die Epoxidierung von Ethen an Silber dienen. Dabei handelt es sich haupt-
sächlich um Metalle und Metallsalze, wobei Cäsium als besonders effektiver Promotor zu nennen
ist. [13] Um Ethylenoxidselektivitäten über 80 % zu erreichen, enthalten kommerzielle Katalysato-
ren in der Regel jedoch nicht nur einen, sondern Kombinationen aus mehreren Promotoren wie
Wolfram, Rhenium und Molybdän. [13–16]

Neben den Promotoren, die in den Katalysator eingebracht sind, werden dem Reaktionsfeed in
der technischen Anwendung auch Moderatoren zugegeben. Bei diesen handelt es sich um chlor-
haltige Verbindungen wie Ethylendichlorid (1,2−Dichlorethan), Vinylchlorid (Chlorethen) und
Ethylchlorid (Chlorethan). Diese, unter Reaktionsbedingungen, gasförmigen Verbindungen müs-
sen dem Feed permanent zugegeben werden, um den Austrag von Chloratomen aus dem Kata-
lysator zu kompensieren. [2] Die Moderatoren unterdrücken die Totaloxidation durch Einlagerung
von Chloratomen in den Silberkatalysator und die damit verbundene Verschiebung von Elektro-
nendichten an der Silberoberfläche (vgl. Kapitel: 2.2.3). [17]

Werden nicht-kommerzielle Silberkatalysatoren ohne oder mit nur geringer Promotierung ver-
wendet und zusätzlich keine Moderatoren im Reaktionsfeed eingesetzt, werden Selektivitäten
von über 60 % nur bei geringen Ethenumsatzgraden (X<5 %) erreicht. In Abbildung 2.3 ist ein
Selektivitäts-Umsatzgrad-Diagramm der Ethenepoxidierung für solch einen Fall mit Literaturda-
ten dargestellt. Aufgetragen sind die Ethylenoxidselektivitäten unterschiedlicher Veröffentlichun-
gen [18–26] gegen den Ethenumsatzgrad. Im Anhang, in Tabelle A.1, sind die dazugehörigen Daten
zu den verwendeten Katalysatoren und jeweiligen Reaktionsbedingungen aufgeführt. In Abbil-
dung 2.3 ist deutlich erkennbar, dass die Ethylenoxidselektivität mit steigendem Umsatzgrad stark
abnimmt. Da bei geringen Umsatzgraden die Totaloxidation die einzig relevante Nebenreaktion
der Epoxidierung ist, zeigt diese folglich den gegenteiligen Selektivitäts-Umsatzgradverlauf und
nimmt mit steigendem Umsatzgrad zu. Werden die Kontaktzeiten der Reaktanten am Katalysator
gering gehalten und wird die Reaktion durch die Reaktionstemperatur kinetisch kontrolliert, ist
die Folgereaktion von Ethylenoxid zu CO2 vernachlässigbar gering. [12] Die Folgereaktion ist im
Dreiecksschema in Schema 2.4 dargestellt. Die aufgetragenen Daten der unterschiedlichen Ver-
öffentlichungen beruhen dabei auf ähnlichen Bedingungen, wie sie in dem technischen Prozess
angewendet werden, mit der Ausnahme, dass weder hochgradig promotierte Katalysatoren ver-
wendet, noch chlorhaltige Moderatoren im Feed eingesetzt wurden.

13
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Abbildung 2.3: Typisches Selektivitäts-Umsatzgrad-Diagramm für die Epoxidierung von
Ethen. Dargestellt sind die Literaturdaten von VAN DEN REIJEN et al. [18];
PEÑA et al. [19]; PETROV et al. [20]; MAO und VANNICE [21]; ROJLUECHAI

et al. [22]; JINGFA et al. [23]; CHRISTOPHER und LINIC [24]; JANKOWIAK und
BARTEAU [25] und JANKOWIAK und BARTEAU [26] für Silberkatalysatoren
mit geringer oder ohne Promotierung.

Auch wenn auf makroskopischer Ebene die Promotierung des Silberkatalysators zu einer Ver-
besserung von Katalysatoraktivität sowie der Ethylenoxidselektivität führt, ist weder die Wirkung
verschiedener Promotoren noch die Aktivität der unterschiedlichen Silberoberflächen auf mikro-
skopischer Ebene vollständig verstanden. So wird heute im Allgemeinen von einer Struktursensi-
tivität der Ethenepoxidierung am Silberkatalysator ausgegangen [27–29], auch wenn dies in frühe-
ren Untersuchungen nicht beobachtet werden konnte [30]. Die Abhängigkeit der Aktivität von der
exponierten Oberfläche konnte zunächst experimentell beobachtet werden, wobei die Ag(111)-
Oberfläche etwa eine halb so hohe Aktivität zeigte wie die Ag(110)-Oberfläche. [27] Diese Be-
obachtungen sind in guter Übereinstimmung mit den Ergebnissen von HUS und HELLMAN [28],
die mittels Monte-Carlo-Simulationen unterschiedliche Aktivierungsenergien für die Ag(111)-,
Ag(110)- und Ag(100)-Oberflächen beobachten konnten. Dabei fanden sie für die stabilste Sil-
beroberfläche Ag(111) mit 67 kJmol−1 eine fast doppelt so hohe Aktivierungsenergie, wie für die
am wenigsten stabile Ag(100)-Oberfläche mit 35 kJmol−1. [28] Die Ergebnisse der Simulationen
stehen in guter Übereinstimmung mit der Literatur, wo abhängig von den Reaktionsbedingungen
Aktivierungsenergien von 41 kJmol−1 bis 96 kJmol−1 gefunden wurden (vgl. Kapitel 2.2.3). [31;32]

Aktuelle auf Dichtefunktionaltheorie (DFT) basierende Rechnungen legen nahe, dass die Epoxi-
dierung von Ethen zusätzlich struktursensitiv bezüglich eingesetzter Promotoren ist. So wird davon
ausgegangen, dass Kupfer auf der Ag(110)-Ebene die höchste Selektivität an Ethylenoxid liefert,
während auf den Ag(100)- und (111)-Oberflächen Cäsium als bester Promotor eingestuft wird. [33]
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Deutlich besser als die exponierte Oberfläche des Metalls lässt sich dessen Partikelgröße kon-
trollieren. VAN DEN REIJEN et al. konnten zeigen, dass die Umlaufzahl (TOF), und damit die
Katalysatoraktivität, bis zu einer Partikelgröße von 100 nm leicht ansteigt und anschließend mit
steigender Partikelgröße konstant bleibt. [18] Um folglich eine möglichst hohe Katalysatoraktivi-
tät zu erzielen, liegt die Verwendung von Silberkatalysatoren mit einer Partikelgröße im Bereich
von 100 nm nahe. Bei kommerziellen Katalysatoren weisen die Silberpartikel jedoch eine Größe
von 250 nm bis 1000 nm [15;34] auf und sind damit erheblich größer. Grund dafür ist, dass die Sil-
berpartikel während der durchschnittlichen Standzeit in einer technischen Ethylenoxidanlage, die
zwischen zwei und fünf Jahren liegt, sintern. [35] So nimmt die Silberoberfläche des Katalysators
in zwei Jahren unter Betriebsbedingungen auf etwa die Hälfte ab. [36;37] Kompensiert werden kann
die Abnahme der Katalysatoroberfläche und damit die Abnahme der Anzahl katalytisch aktiven
Zentren zum Teil durch eine Anpassung der Reaktionstemperatur. So wird technisch die Reak-
tionstemperatur erhöht, um einen konstanten Umsatzgrad aufrechtzuerhalten. Werden jedoch zu
Beginn der Reaktion Katalysatoren mit sehr kleinen Silberpartikeln eingesetzt, nimmt die Sil-
beroberfläche durch das Sintern der Partikel sehr stark ab, weshalb die Prozesstemperatur über-
proportional stark korrigiert werden müsste. Weitere Gründe, weshalb der Katalysator nach einer
Standzeit von zwei bis fünf Jahren getauscht werden muss, sind Verunreinigungen der Reaktions-
gase mit beispielsweise schwefelhaltigen Verbindungen oder Acetylen, die den Silberkatalysator
vergiften. [36] Ein weiterer nicht zu vernachlässigender Grund für die Alterung des Katalysators ist
der unvermeidliche Abrieb der Katalysatorpartikel.

Nicht nur die katalytisch aktive Komponente ist Gegenstand von Forschung und Entwicklung,
sondern auch der inerte Katalysatorträger. Dies ist durch die geringe Stabilität des Ethylenoxids
bedingt, die aus der hohen Ringspannung des Moleküls resultiert. So kann das Ethylenoxid zum
Acetaldehyd isomerisieren (∆H0

R = −113,72 kJmol−1 [11]), wobei die thermodynamische Trieb-
kraft die Öffnung des Ethylenoxid-Dreirings ist. Mit einer Gleichgewichtskonstanten von 1,1 ·1013

bei einer Reaktionstemperatur von 227 ◦C liegt das chemische Gleichgewicht fast vollständig auf
der Seite des Acetaldehyds. [11] Dargestellt ist diese Reaktion in Schema 2.3. Da die Isomerisie-
rung durch Brønstedsäurezentren katalysiert wird [38;39], hat der Katalysatorträger einen erhebli-
chen Einfluss auf die beobachteten Selektivitäten. [2] So konnten LEE et al. durch Variation des
Katalysatorträgers zeigen, dass die Aktivität der getesteten Katalysatoren bezüglich der Isomeri-
sierung von Ethylenoxid proportional zur Acidität der Katalysatoroberflächen ist. [39] Des Weiteren
ist bekannt, dass Ethylenoxid an Trägermaterialien mit stark sauren Hydroxylgruppen [40] wie γ-
Al2O3 oder Anatas (TiO2) nicht stabil ist und an diesen Materialien quantitativ umgesetzt wird. [38]

Allerdings sind es nicht nur die stark sauren Hydroxylgruppen, die die Isomerisierung von Ethy-
lenoxid katalysieren. Auch weniger stark saure Hydroxylgruppen, wie sie auf den Oberflächen
von ZrO2, SiC und SiO2 vorkommen können, setzen Ethylenoxid zu Acetaldehyd um, wenn auch
nicht so schnell, wie es an stärkeren Säurezentren der Fall ist. [38;39] Als Katalysatorträger sind die-
se Materialien jedoch von großem Interesse, da sie eine große Oberfläche besitzen wodurch zum
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Beispiel die Partikelgröße der darauf abgeschiedenen Aktivkomponente gezielt eingestellt werden
kann. [41] Und obwohl jede Art von Hydroxylgruppe, die an der Katalysatoroberfläche für Ethylen-
oxid zugänglich ist, dessen Isomerisierung katalysiert, kann es dennoch auf Katalysatorträgern mit
einer hohen Hydroxylgruppendichte synthetisiert werden, wie beispielsweise SiO2. [42] Durch eine
Maskierung der Oberflächenhydroxylguppen mit beispielsweise Silanolguppen kann die Isomeri-
sierung von Ethylenoxid stark gehemmt werden und dadurch die Ethylenoxidselektivität gesteigert
werden. [43]

O

Ethylenoxid
O

Acetaldehyd

Schema 2.3: Isomerisierung von Ethylenoxid zu Acetaldehyd.

Korund (α-Al2O3) hat mit etwa fünf bis zehn Hydroxylgruppenpronm2 eine sehr geringe An-
zahl an Hydroxylgruppen an der Oberfläche [44], was es besonders inert gegenüber Ethylenoxid
macht. [21] Neben einer geringen Oberflächenacidität darf der Katalysatorträger zudem keine Mik-
roporosität (Porendurchmesser ≤2 nm) aufweisen. Grund dafür ist, dass durch Porendiffusion die
Kontaktzeit des gebildeten Ethylenoxids am Katalysator erhöht und dadurch dessen weitere Oxi-
dation wahrscheinlicher wird [45](vgl. Schema 2.4). Zusätzlich zu der geringen Oberflächenacidi-
tät kann Korund mit einer sehr kleinen spezifischen Oberfläche von unter 5 m2 g−1 ohne Mikro-
und Mesoporen hergestellt werden und ist damit ideal geeignet als Träger für den Ethenepoxi-
dierungskatalysator. Dies ist der Grund, weshalb heute Silber auf α-Al2O3der Standardkatalysator
ist, der weltweit großtechnisch eingesetzt wird.

2.2.3 Mechanismus und Kinetik der Direktoxidation von Ethen

Seit der Einführung des technischen Prozesses der Direktoxidation von Ethen zu Ethylenoxid
wurden viele Studien zur Aufklärung des Reaktionsmechanismus durchgeführt. Da bei der Ethy-
lenoxidsynthese als Nebenprodukte fast ausschließlich CO2 und dessen Koppelprodukt Wasser
anfallen, lässt sich diese Reaktion auf ein vergleichsweise einfaches Reaktionsschema ohne ei-
ne Vielzahl an Neben- und Folgereaktionen zurückführen. Die Totaloxidation zu CO2 und Was-
ser kann entweder direkt vom Ethen ausgehen oder als Folgereaktion von Ethylenoxid. Letztere
läuft zunächst über die Isomerisierung zum thermodynamisch stabileren Acetaldehyd ab, bevor
die Totaloxidation zu CO2 folgt. Das Reaktionsschema (siehe Schema 2.4) ist ein sogenanntes
Dreiecksschema, wie es für viele Selektivoxidationen typisch ist.

Heute ist generell anerkannt, dass das Verhältnis der Reaktionsraten der Epoxidierung (Reak-
tion 1) und der Totaloxidation (Reaktion 2) von Ethen durch die Wechselwirkungen von Ethen
und Sauerstoff mit der Silberoberfläche bestimmt wird. [16;46] Der Sauerstoff reagiert dabei nicht
nur mit Ethen, sondern beeinflusst zusätzlich die elektronische Struktur des Silberkatalysators
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Schema 2.4: Dreiecksschema für die Direktoxidation von Ethen.

und damit dessen Wechselwirkung mit den Reaktanten. Reaktion 3, die die Folgereaktion von
Ethylenoxid zu CO2 und Wasser beschreibt, verläuft dabei über Acetaldehyd als Intermediat. [47]

Zwar gibt es Untersuchungen, die zu dem Schluss kommen, dass die Isomerisierung des Ethy-
lenoxids zu Acetaldehyd (Reaktion 3,a) direkt am Silber stattfinden kann [48], häufig wird jedoch
von einer Isomerisierung des Ethylenoxids an Hydroxylgruppen des Katalysatorträgers ausgegan-
gen [18;30;35]. Das gebildete Acetaldehyd wird anschließend am Silber über den Zwischenschritt der
Essigsäurebildung nach Reaktion 3,b in Schema 2.4 totaloxidiert. [31] Da die Totaloxidation von
Acetaldehyd an Silber im Vergleich zur Epoxidierung von Ethen sehr schnell ist [41;49], werden
als Nebenprodukte bei der technischen Ethylenoxidsynthese fast ausschließlich CO2 und Wasser
gefunden, während Acetaldehyd nur in Spuren nachgewiesen werden kann.

Die Folgereaktion von Ethylenoxid zu CO2 und Wasser ist kinetisch gehindert [50], wobei die
Isomerisierung zu Acetaldehyd der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist. Die Kinetik der Fol-
gereaktion von Ethylenoxid ist damit nur von dem Partialdruck pEO des Ethylenoxids abhängig
und kann somit durch Gleichung 2.1 beschrieben werden:

r3 ≈ r3,a = k3,a · pEO. (2.1)

Da die Ethenepoxidierung in der Regel bei geringen Umsatzgraden durchgeführt wird, wodurch
der Ethylenoxidpartialdruck im Reaktionsgemisch niedrig ist, wird die Folgereaktion bei kine-
tischen Betrachtungen häufig vernachlässigt. [32;50–54] Dadurch wird das in Schema 2.4 gezeigte
Dreiecksschema zu zwei Parallelreaktionen vereinfacht, nämlich zu der Epoxidierung (Reaktion
1) und zu der Totaloxidation von Ethen (Reaktion 2). Die Aktivierungsenergien liegen für die
Epoxidierung bei unter 100 kJmol−1 (96 kJmol−1 [32], 90 kJmol−1 [49]) und für die Totaloxidation
17 kJmol−1 [32] bzw. 31 kJmol−1 [32] darüber. Es sind jedoch auch Aktivierungsenergien zwischen
45 kJmol−1 und 63 kJmol−1 für die Selektivoxidation und zwischen 58 kJmol−1 76 kJmol−1 für
die Totaloxidation beschrieben. [26;55] Trotz der großen Diskrepanz der Untersuchungen unterein-
ander, weist die Epoxidierung jeweils die geringere der beiden Aktivierungsenergien auf.
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Die beiden Parallelreaktionen sind in einer Vielzahl von Untersuchungen durch zahlreiche kine-
tische Modelle beschrieben worden. Dazu zählen unter vielen weiteren die kinetischen Beschrei-
bungen der Autoren KLUGHERZ und HARRIOTT [56], BORMAN und WESTERTERP [51] und LA-
FARGA et al. [52]. KLUGHERZ und HARRIOTT [56] beschrieben ihre kinetischen Daten auf Basis
eines LANGMUIR-HINSHELWOOD-Mechanismus nach folgenden Gleichungen:

r1 =
k1 pEthen

(1+KEthen pEthen +KO2 pO2 +KProdukt pPrdukt)2 +(1+
√

KO2 pO2)
2
· p2

O2
, (2.2)

r2 =
k2 pEthen

(1+KEthen pEthen +KO2 pO2 +KProdukt pPrdukt)2 +(1+
√

KO2 pO2)
2
· p1,5

O2
. (2.3)

BORMAN und WESTERTERP [51] verwendeten ebenfalls einen kinetischen Ausdruck basierend auf
einem LANGMUIR-HINSHELWOOD-Mechanismus der Form:

r1 =
k1KEthen pEthen

(1+KEthen pEthen +KCO2 pCO2 +KH2O pH2O +KEO pEO)2 · p
1,17
O2

, (2.4)

r2 =
k2KEthen pEthen

(1+KEthen pEthen +KCO2 pCO2 +KH2O pH2O +KEO pEO)2 · p
0,97
O2

. (2.5)

Der ebenfalls mechanistisch abgeleitete, aber stark vereinfachte generische Ansatz von LAFARGA

et al. [52] lautet:

r1 =
k1 pEthen

(1+KEthen)2 · p
0,58
O2

, (2.6)

r2 =
k2 pEthen

(1+KEthen)2 · p
0,30
O2

. (2.7)

Der Vergleich der Kinetiken zeigt deutlich, dass die Anpassung kinetischer Daten der Oxidati-
on von Ethen auf unterschiedliche Weisen erfolgen kann. Auffällig ist dabei jedoch, dass bei den
obigen Beispielen die Reaktionsgeschwindigkeit der Selektivoxidation r1 sensitiver auf den Sauer-
stoffpartialdruck (pO2) reagiert als die Totaloxidation, was durch den jeweils größeren Exponenten
bedingt ist. Das bedeutet, dass bei einer Erhöhung des Sauerstoffpartialdrucks die Reaktionsge-
schwindigkeit der Selektivoxidation stärker zunimmt als die der Totaloxidation und es dadurch zu
einer Zunahme der Ethylenoxidselektivität kommt. [55] Für eine Selektivoxidation ist dies ein eher
untypischer Zusammenhang, der auf die elektronische Struktur des Katalysators und damit auf die
katalytisch aktiven Spezies zurückzuführen ist. Allerdings sind aus der Literatur auch kinetische
Anpassungen bekannt, die für Selektiv- und Totaloxidation keine Unterschiede in der Abhängig-
keit vom Sauerstoffpartialdruck beschreiben. [20;53;57] Erklärt werden kann diese Diskrepanz durch
stark unterschiedlicher Reaktionsbedingungen und die Verwendung von Silberkatalysatoren mit
unterschiedlichem Silbergehalt und Promotierungen.
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In den Gleichungen 2.2 bis 2.7 besitzt der Exponent des Ethenpartialdrucks den Wert Eins.
Dadurch zeigen sowohl die Selektivoxidation als auch die Totaloxidation von Ethen die gleiche
Abhängigkeit gegenüber dem Ethenpartialdruck. JANKOWIAK und BARTEAU [25] konnten jedoch
durch gezielte Variation des Ethenpartialdrucks in ihren Untersuchungen zeigen, dass sich ein hö-
herer Ethenpartialdruck positiv auf die Selektivoxidation (Exponent=0.19) und negativ auf die To-
taloxidation auswirkt (Exponent=-0,15). Bedingt, durch den negativen Exponenten inhibiert Ethen
folglich die eigene Totaloxidation zu CO2 und Wasser mit steigendem Ethenpartialdruck. [25;26]

Neben dem Einfluss der Konzentrationen der Edukte auf die Kinetiken der Oxidation von Ethen
wurde auch der Einfluss der Konzentrationen der Reaktionsprodukte auf die Kinetiken der bei-
den Reaktionen mehrfach untersucht. Allerdings liegen die Beobachtungen und Schlussfolgerun-
gen der unterschiedlichen Autoren in den jeweiligen Untersuchungen teilweise weit auseinander.
Dies ist einerseits auf stark unterschiedliche Reaktionsbedingungen und anderseits auf die Ver-
wendung verschiedener Silberkatalysatoren mit unterschiedlicher Promotierung zurückzuführen.
So konnten STOUKIDES und PAVLOU [58] zeigen, dass Ethylenoxid im Reaktionsfeed die Selek-
tivoxidation von Ethen leicht inhibiert und führten dies auf die Konkurrenzadsorption von Ethy-
lenoxid mit Ethen am Silberkatalysator zurück. Sie beobachteten des Weiteren eine geringfügige
Steigerung bezüglich der Selektivität von CO2

[58], was möglicherweise durch die Folgereaktion
des Ethylenoxids bedingt war. Die Autoren METCALF und HARRIOTT [57] sowie BORMAN und
WESTERTERP [51] konnten in ihren Untersuchungen ebenfalls die Inhibierung der Selektivoxida-
tion beobachten. In den Untersuchungen berichten sie allerdings zusätzlich von einer schwachen
Inhibierung der Totaloxidation des Ethens.

Ist bei der Oxidation von Ethen CO2 im Reaktionsfeed, führt dies zu einem verminderten Ethen-
umsatzgrad. Dabei wird die Totaloxidation stärker inhibiert als die Epoxidierung. [51;57;59] Bei Was-
ser im Reaktionsfeed gibt es in der Literatur unterschiedliche Beobachtungen. Einerseits gibt es
Untersuchungen, bei denen die Konzentration von Wasser systematisch variiert wurde und dabei
kein Einfluss auf den Ethenumsatzgrad oder die Selektivitäten zu Ethylenoxid und CO2 beobach-
tet werden konnte. [51;60] Anderseits konnte in anderen Untersuchungen gezeigt werden, dass sich
Wasser im Reaktionsfeed deutlich auf die Kinetik auswirkt. Dabei wird häufig von einer Inhibie-
rung berichtet, bei der die Bildung von Ethylenoxid und CO2 gleichermaßen betroffen ist. [56;57;59]

Allerdings haben auch Untersuchungen gezeigt, dass Wasser auf die Totaloxidation sogar eine
beschleunigende Wirkung hat. [61] Die unterschiedlichen Beobachtungen könnten durch die Ver-
wendung bzw. das Fehlen von Promotoren auf den untersuchten Silberkatalysatoren zu erklären
sein, welche in den zuvor zitierten Arbeiten stark variieren oder nur unzureichend beschrieben
sind. Aus der Diskrepanz der Beobachtungen folgt in den Arbeiten eine unterschiedliche Anpas-
sung der Kinetiken an die jeweiligen Daten. In den meisten Fällen wird von einem LANGMUIR-
HINSHELWOOD-Mechanismus ausgegangen, wobei Wasser als Reaktionsprodukt der Totaloxida-
tion nur selten in den kinetischen Beschreibungen berücksichtigt wird, wie dies in den Gleichun-
gen 2.4 und 2.5 der Fall ist. [51;52;56;57;59]
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In den 1970er Jahren wurde von KILTY und SACHTLER [62] ein Reaktionsmechanismus für die
Ethenepoxidierung vorgeschlagen, bei dem die Bildung des Reaktionsprodukts, Ethylenoxid oder
CO2, ausschließlich über die Oberflächensauerstoffspezies erfolgt. Da molekularer Sauerstoff an
einer Silberoberfläche (Ag) sowohl dissoziativ (Gleichung 2.9) als auch molekular (Gleichung 2.8)
adsorbiert, wurden folgende Annahmen getroffen:

O2 +Ag−−⇀↽−− (Ag−O2), (2.8)

O2 +2Ag−−⇀↽−− 2(Ag−O). (2.9)

Die Autoren nahmen weiterhin an, dass nur der molekular adsorbierte Sauerstoff mit einem Ethen-
molekül Ethylenoxid bildet, wobei pro gebildetem Molekül Ethylenoxid ein atomar adsorbierter
Sauerstoff auf der Katalysatoroberfläche zurückbleibt (vgl. Gleichung 2.10). Der atomar adsor-
bierte Sauerstoff, der durch die dissoziative Adsorption von molekularem Sauerstoff (vgl. Glei-
chung 2.9) oder durch die Reaktion von Ethen mit molekular adsorbiertem Sauerstoff entsteht
(vgl. Gleichung 2.10), führt dann zur Totaloxidation von Ethen (vgl. Gleichung 2.11). Dies ist in
folgenden Gleichungen zusammengefasst:

6(Ag−O2)+6C2H4 −→ 6C2H4O+6(Ag−O), (2.10)

6(Ag−O)+C2H4 −→ 2CO2 +2H2O. (2.11)

Die Gleichungen 2.10 und 2.11 beschreiben dabei den günstigsten Fall bezüglich der Ethylen-
oxidbildung. So wird die Annahme getroffen, dass der Sauerstoff ausschließlich atomar (nach
Gleichung 2.8) und nicht dissoziativ nach Gleichung 2.9 adsorbiert. Dadurch können nach Glei-
chung 2.10 sechs Ethenmoleküle mit molekular adsorbiertem Sauerstoff zu Ethylenoxid umge-
setzt werden, wodurch ebenfalls sechs atomar adsorbierte Sauerstoffatome gebildet werden. Letz-
tere setzen daraufhin nach Gleichung 2.11 ein siebtes Ethenmolekül zu CO2 und Wasser um. Dies
wurde als die 6/7-Regel bekannt und beschränkt folglich die maximale Selektivität zu Ethylenoxid
auf 85,7 % bezogen auf Ethen. Bezogen auf den eingesetzten Sauerstoff liegt die Ethylenoxidse-
lektivität nur bei 50 %.

Industriell werden heute jedoch Selektivitäten von über 90 % (bezogen auf Ethen) erreicht [9],
was der 6/7-Regel widerspricht. Daher wird inzwischen von einem Reaktionsmechanismus aus-
gegangen, der von der Reaktion des Ethens mit atomar adsorbiertem Sauerstoff ausgeht. [31;46]

DFT-Rechnungen legen nahe, dass der Mechanismus der Oxidation von Ethen über einen Oxo-
metallazyklus (OMC) abläuft. [63–65] Experimentell wurde der OMC das erste Mal von LINIC und
BARTEAU bei der Kontaktierung von Ethylenoxid mit einer Silberoberfläche beobachtet. Dabei
wurde bei −23 ◦C unter Ringöffnung des Ethylenoxids ein stabiles Oberflächenintermediat nach-
gewiesen, welches sich bei Temperaturen von über 27 ◦C wieder zu Ethylenoxid zersetzte. [66]

Der OMC, wie er von LINIC und BARTEAU vorgeschlagen wurde [66], ist in Abbildung 2.4 ver-
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anschaulicht. Allerdings ist dies nur eine von vielen Möglichkeiten für die Struktur eines Oxo-
metallazyklus an einer Silberoberfläche. So können das Sauerstoffatom und das Kohlenstoffatom
an unterschiedlichen Silberatomen koordiniert sein oder der Sauerstoff koordiniert über mehre-
re Silberatome gleichzeitig. Für eine detailliertere Betrachtung der Intermediate und möglicher
Übergangszustände sei hier auf die weiterführende Literatur verwiesen. [67;68]

Ag

O
C

C H
H

H H

Abbildung 2.4: Darstellung eines Oxometallazyklus, dem angenommenen Intermediat
bei der Selektivoxidation von Ethen an einer Silberoberfläche nach LINIC

und BARTEAU [66].

Der aus Ethen und Sauerstoff intermediär gebildete OMC kann einerseits zum gewünschten
Ethylenoxid weiter reagieren, andererseits kann daraus ebenfalls das thermodynamisch stabile-
re Acetaldehyd gebildet werden. [68] Letzteres wird am Silberkatalysator, wie bereits erwähnt,
weitestgehend zu CO2 umgesetzt. Seit den 1970er Jahren wird daher die Sauerstoffspezies in-
tensiv untersucht, die selektiv Ethylenoxid bildet. [46] Dabei existieren nicht nur die von KILTY

und SACHTLER diskutierten Spezies des molekular und atomar adsorbierten Sauerstoffs, sondern
vielmehr eine Vielzahl unterschiedlicher Sauerstoffspezies am Silberkatalysator. Diese unterschei-
den sich durch ihre Koordination am Katalysator, ihre Polarisierung und damit in der Tendenz
zur Selektiv- und Totaloxidation. Bestimmender Faktor für die Selektivitäten der beiden Konkur-
renzprodukte CO2 und Ethylenoxid ist der Ladungszustand des atomar adsorbierten Sauerstoffs,
mit welchem das Ethen reagiert. Allgemein wird davon ausgegangen, dass elektrophile, atomar
adsorbierte Sauerstoffspezies die Bildung von Ethylenoxid begünstigen und nukleophile Sauer-
stoffspezies für die Totaloxidation verantwortlich sind. [31;46] Der Ladungszustand des atomaren
Oberflächensauerstoffs kann unterschiedlich beeinflusst werden.

Eine Möglichkeit den Ladungszustand zu beeinflussen, ist der sogenannte Subsurface-Sauer-
stoff, der sich bei Temperaturen über 150 ◦C durch die Diffusion von atomar adsorbiertem Sauer-
stoff auf der Silberoberfläche in den Silberkatalysator hinein bildet. Dieser Subsurface-Sauerstoff
bleibt bei Temperaturen bis 450 ◦C direkt unter der Oberfläche und diffundiert dabei weder in
das Silberpartikel hinein, noch desorbiert er. [69] Subsurface-Sauerstoff im Silberkatalysator zieht
durch die höhere Elektronegativität des Sauerstoffs Elektronendichte von den Silberatomen ab,
wodurch diese elektrophiler werden. Das dadurch elektrophilere Silber stellt den unterschiedli-
chen Sauerstoffspezies auf der Oberfläche weniger Elektronendichte zur Verfügung, weshalb diese
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ebenfalls elektrophiler sind als ohne vorhandenen Subsurface-Sauerstoff. Eine weitere Möglich-
keit den Ladungszustand des adsorbierten Sauerstoffs und damit die Selektivität des Katalysators
zu beeinflussen, ist die Verwendung von Promotoren im Silberkatalysator und die Zugabe von Mo-
deratoren in den Reaktionsfeed. Die in Kapitel 2.2.2 bereits erwähnten chlorhaltigen Moderatoren
führen zur Einlagerung von Chloratomen in den Silberkatalysator, die analog zum Subsurface-
Sauerstoff die Elektronendichte des Silbers erniedrigen. [2;16;32;70;71]

Obwohl die Epoxidierung von Ethen inzwischen mit beinahe jeder verfügbaren Oberflächencha-
rakterisierungsmethode untersucht wurde, ist die für die Selektivoxidation verantwortliche elek-
trophile Sauerstoffspezies noch immer nicht identifiziert. Zwar konnte bereits in den 1990er Jah-
ren mittels Photoelektronenspektroskopie (XPS) das Signal einer Sauerstoffspezies bei 530,5 eV
identifiziert [72–74] sowie nachgewiesen werden, dass diese Spezies an der Ethylenoxidbildung be-
teiligt [75] ist. [76] Die Struktur dieser Spezies blieb jedoch bis vor kurzem ungeklärt. Aktuelle Ver-
öffentlichungen legen nahe, dass bei den Methoden zur Synthese dieser elektrophilen Sauerstoffs-
pezies Schwefelverunreinigungen an der Silberoberfläche zu Sulfat oxidiert werden, und dass
das XPS-Signal bei 530,5 eV ebendieser Sulfatspezies zugeordnet werden kann. [77] Da Schwe-
fel ubiquitär ist, sind Verunreinigungen des Silberkatalysators zum einen bei der Synthese mög-
lich und können zum anderen über den Reaktionsfeed im ppb-Bereich eingebracht werden. DFT-
Rechnungen lassen Rückschlüsse darauf zu, dass an eine Silberoberfläche koordinierte Sulfat-
spezies selektiv Ethylenoxid produzieren könnten. Das dabei entstehende an die Silberoberfläche
koordinierte SO3 könnte durch Sauerstoff erneut zur aktiven SO4-Spezies umgesetzt werden. [7;77]

2.3 Ethanol als Rohstoff für Ethen

Politisch wie gesellschaftlich findet in Deutschland seit einigen Jahren ein Umdenken statt, das
weg von fossilen Rohstoffen und Energieträgern hin zu mehr Nachhaltigkeit und inzwischen vor
allem auch Klimaneutralität führt. Durch die einerseits gewachsene Nachfrage nach klimaneu-
tralen Produkten und andererseits durch das Ansteigen von sozialem wie politischem Druck ist
auch die Chemieindustrie bestrebt sich mit Klimaneutralität auseinanderzusetzen. Ein Wandel hin
zu mehr Nachhaltigkeit in der Chemie kann auf unterschiedliche Arten erfolgen. Eine Möglich-
keit ist die Steigerung der Effizienz von bereits bestehenden Prozessen und wird seit den 1990er
Jahren erfolgreich praktiziert. [78] Dadurch können beispielsweise unerwünschte Nebenprodukte
und Abfälle verringert werden oder der Energieverbrauch von Prozessen kann reduziert werden.
So konnte beispielsweise die BASF zwischen 1990 und 2018 ihre Treibhausgasemissionen um
49 % reduzieren, bei einer gleichzeitigen Steigerung der produzierten Produktmenge um 97 % im
selben Zeitraum. [79] Als Konsequenz wird zwar schonender mit fossilen Rohstoffen umgegangen
und so der Ausstoß an klimaschädlichen Treibhausgasen verringert, klimaneutral werden Prozesse
dadurch jedoch in der Regel aber nicht. Um Klimaneutralität zu erreichen, müssen fossile Rohstof-
fe durch nachwachsende substituiert und damit eine Rohstoffwende eingeleitet werden. Dafür ist
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die Chemieindustrie am Beginn der Wertschöpfungskette der Rohstoffverwertung ideal geeignet.
Ausgangspunkt für eine Rohstoffwende können nur Plattformchemikalien sein, die einerseits in
großen Mengen zugänglich sind und anderseits als Ausgangspunkt für eine ganze Bandbreite an
Chemikalien dienen können. Um fossile Rohstoffe vollständig durch erneuerbare zu ersetzen, wer-
den, aufgrund des enormen Rohstoffbedarfs der chemischen Industrie, verschiedene Technologien
gleichzeitig notwendig sein. [80]

Ethanol ist eine solche Plattformchemikalie, die aus nachwachsenden Rohstoffen gewonnen
werden kann. Dafür gibt es unterschiedliche Ansätze. Bio-Ethanol kann aus zucker- und stärkehal-
tigen Rohstoffen wie Zuckerrohr, Mais oder Getreide oder aus lignocellulosehaltigen Rohstoffen
wie beispielsweise Stroh gewonnen werden. [81] Während man im ersten Fall von Bio-Ethanol der
ersten Generation spricht, wird lignocellulosebasiertes Ethanol als Bio-Ethanol der zweiten Gene-
ration bezeichnet. Der Vorteil von Bio-Ethanol der zweiten Generation gegenüber dem der ersten
ist, dass keine separaten Agrarflächen benötigt werden und dadurch keine Konkurrenz mit der
Lebensmittelproduktion entsteht. [82;83] Ebenfalls von großem Interesse ist elektrochemisch syn-
thetisiertes Ethanol aus CO2. [84–87] Dabei handelt es sich um eine Technologie, die zum Zeitpunkt
der Fertigstellung dieser Arbeit noch Gegenstand der Forschung ist.

Die Eignung von Ethanol als bio-basierte Plattformchemikalie liegt dabei nicht nur in dessen ho-
her Verfügbarkeit und in der möglichen Unabhängigkeit von der Lebensmittelproduktion, sondern
auch im Zugang zu einer breiten Facette an Grundchemikalien, die aus Ethanol hergestellt werden
können. Eine dieser Grundchemikalien ist Ethylenoxid. Bei sowohl Ethanol als auch Ethylenoxid
handelt es sich um einfache organische Moleküle. Formal muss Ethanol nur ein Wasserstoffmole-
kül entfernt werden, um die Summenformel von Ethylenoxid zu erhalten. Dies legt eine besonders
effiziente Direktsynthese von Ethylenoxid aus Ethanol nahe.

Indirekt kann Ethylenoxid aus Ethanol über den Zwischenschritt der Dehydratisierung von
Ethanol zu Ethen hergestellt werden, wobei das Ethen anschließend nach dem klassischen Epoxi-
dierungsprozess (vgl. Kapitel 2.2) umgesetzt wird. Mit der Synthese von Ethen aus bio-basiertem
Ethanol lässt sich auch eine der bedeutendsten Grundchemikalien [88] herstellen. Im folgenden
Kapitel soll auf diese Reaktion näher eingegangen werden.

2.4 Dehydratisierung von Ethanol zu Ethen

Ethen, der einfachste ungesättigte Kohlenwasserstoff, ist ein planares Molekül und besitzt die che-
mische Summenformel C2H4. Mit 140 Mta−1 ist es eine der bedeutendsten Grundchemikalien. [88]

Haupteinsatzgebiete von Ethen sind die direkte Polymerisation zu Polyethylen (PE), die Chlorie-
rung zu 1,2-Dichlorethan, welches zur Herstellung von Vinylchlorid und Ethylendiamin verwendet
wird, die Umsetzung zu Ethylenoxid sowie die Synthese von Styrol durch die FRIEDEL-CRAFTS-
Alkylierung von Benzol mit anschließender Dehydrierung des Ethylbenzols. [89] Ein Überblick
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über einige der bedeutendsten Einsatzgebiete von Ethen sind in Abbildung 2.5 gezeigt. Es ist er-
kennbar, dass Ethen als solches den Endkunden nicht direkt erreicht, sondern als Grundchemikalie
für eine große Bandbreite an Chemikalien dient.

Ethen

Polyethylen 
(LDPE, HDPE, 

LLDPE)

Dichlorethan

Ethanol

Acetaldehyd

Ethylbenzol Styrol

Monoethylen-
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Abbildung 2.5: Überblick über die Verwendung von Ethen als Grundchemikalie.

Etwa 99 % des Ethens werden auf Basis fossiler Rohstoffe hergestellt. [90] Der Hauptteil wird
durch sogenanntes Steamcracking von Naphtha, Ethan, Propan und Flüssiggas (LPG) gewon-
nen. [89] Alternativ kann Ethen aus Methanol durch den Methanol-To-Olefins (MTO) Prozess [91;92]

oder über die Dehydratisierung von Ethanol hergestellt werden. [80;93] Dabei können sowohl Me-
thanol als auch Ethanol bio-basiert hergestellt werden. Als Ausgangsstoffe zur Synthese von bio-
basiertem Ethen findet in der Industrie jedoch nur Bio-Ethanol Verwendung, da die Ethanoldehy-
dratisierung verglichen mit dem MTO-Prozess den technisch einfacheren und ökonomisch attrak-
tiveren Prozess darstellt.
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Bei der Herstellung von Bio-Ethanol wird zwischen zwei Generationen der Technologie un-
terschieden. Bio-Ethanolanlagen der ersten Generation basieren auf der mikrobiellen Umsetzung
von Zucker oder Stärke. Dieser Prozess steht damit in direkter Konkurrenz zur Nahrungs- und
Futtermittelproduktion. In Anlagen der zweiten Generation wird Ethanol aus lignozellulosehalti-
gen Rohstoffen, wie beispielsweise Stroh oder Holz, gewonnen. [82;89] Durch die Verwendung von
Agrarreststoffen entsteht keine Konkurrenzsituation wie bei Anlagen der ersten Generation.

2.4.1 Mechanismus der Dehydratisierung von Ethanol

Wie bei jeder heterogen katalysierten Reaktion weist die Ethanoldehydratisierung die typischen
Reaktionsschritte auf. Dazu gehören die in Schema 2.5 dargestellten Schritte. Zu Beginn muss das
Substrat (A1) an der Katalysatoroberfläche adsorbieren. Das adsorbierte Substrat (A1,ads.) ist ener-
getisch immer tiefer liegend als das freie Substrat. Durch das Aufbringen der Aktivierungsenergie
(EA) wird der Übergangszustand der Reaktion ([ÜZ] ) erreicht, aus welchem sich das adsorbierte
Produkt (A2,ads.) bildet. Das Produkt der Reaktion von A1 zu A2 wird durch Desorption von der
Katalysatoroberfläche frei. Die energetische Lage der in Schema 2.5 gezeigten adsorbierten Spe-
zies spiegeln die Wechselwirkungen des Edukts und des Produkts mit der Katalysatoroberfläche
wider.

EAEads., A1

Eads., A2

A1

A1,ads.

[ÜZ]

A2,ads.

A2

E

Reaktionskoordinate

Schema 2.5: Allgemeines Energieprofil einer chemischen Reaktion A1 zu A2 über die
adsorbierten Zustände (ads.) und den Übergangszustand ([ÜZ] ) der Re-
aktion.

2.4.1.1 Eliminierungsreaktionen

Der Mechanismus von heterogen katalysierten Eliminierungsreaktionen zur Bildung von Alke-
nen gehört zu den am besten verstandenen Reaktionsmechanismen der heterogenen Katalyse.
Dies ist dadurch bedingt, dass der Mechanismus starke Ähnlichkeit dem der homogen kataly-
sierten Eliminierung aufweist. [94;95] Für Eliminierungsreaktionen gilt immer das in Schema 2.6
gezeigte allgemeine Reaktionsschema. Durch eine Abspaltung einer Abgangsgruppe (LG) vom
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α-Kohlenstoffatom und die Abspaltung eines Protons vom β -Kohlenstoffatom entsteht eine Cα
−−Cβ

Doppelbindung. Die Art und Struktur der Abgangsgruppe kann dabei sehr variabel sein. Neben
Halogenen, Hydroxylgruppen, Alkoxylgruppen sowie Aminogruppen sind viele weitere Abgangs-
gruppen möglich.

Cβ

H

Cα

LG

Cβ Cα + H LG

Schema 2.6: Allgemeine Darstellung einer Eliminierungsreaktion. LG steht dabei für die
Abgangsgruppe.

Die Bindungsspaltungen erfolgen sowohl bei der Abgangsgruppe als auch bei dem β -Wasser-
stoffatom heterolytisch. Die nukleophile Abgangsgruppe koordiniert an eine Säure, während das
Proton über eine Base koordiniert wird. Beim Verlauf der Reaktion werden zwei grundlegende
Mechanismen unterschieden. Der unimolekulare Mechanismus ist einer der beiden Reaktions-
mechanismen. Bei diesem erfolgen die Bindungsspaltungen der Abgangsgruppe und des Protons
nacheinander. Dieser Mechanismus wird als E1-Mechanismus bezeichnet. Dabei steht E für Eli-
minierung und der Index gibt die Molekularität der Reaktion an. Dem E1-Mechanismus steht
der E2-Mechanismus gegenüber, bei dem die Bindungsspaltung konzertiert abläuft. Da bei einer
gleichzeitigen Bildungsspaltung die Abgangsgruppe an eine Säure und das β -Wasserstoffatom an
eine Base koordiniert sein muss, handelt es sich um eine bimolekulare Reaktion. Die Reaktio-
nen werden sowohl von Brønstedsäuren und -basen als auch von Lewissäuren und -basen kataly-
siert. [95]

Bei der unimolekularen Reaktion können wiederum zwei Reaktionswege unterschieden werden.
Einerseits existiert der als E1 bezeichnete Reaktionsmechanismus, bei dem zuerst die Abgangs-
gruppe eliminiert wird und anschließend das Proton abgespalten wird, was zu einer intermediären
Bildung eines Carbokations führt. Dieser Reaktionsmechanismus wird durch einen stark sauren
Katalysator begünstigt. Andererseits kann die Abgangsgruppe auch konsekutiv nach der Eliminie-
rung des Protons durch eine Base abgespalten werden. Dieser als E1cB bezeichnete Reaktionsme-
chanismus wird durch den Einsatz von basischen Katalysatoren bevorzugt. Dabei erfolgt nach der
Abstraktion des Protons vom β -Kohlenstoff intermediär die Bildung eines Carbanions. Tatsächlich
handelt es sich in der Realität eher um einen fließenden Übergang zwischen den beiden Grenzfäl-
len E1 und E1cB. Durch stark polarisierte Bindungen beim E2-Mechanismen kommen mit E2cB
und E2cA insgesamt fünf mögliche Eliminierungsmechanismen zusammen. Der jeweils vorliegen-
de Mechanismus ist von einer Vielzahl von Faktoren abhängig. So kann durch die Acidität und die
Basizität des Katalysators sowie die Bindungsstärken der Cβ−H und der Cα−LG Bindungen und
die Reaktionstemperatur Einfluss auf den Reaktionsmechanismus genommen werden. Wird die
Reaktion homogen katalysiert, beeinflusst die Wahl des Lösemittels den Reaktionsmechanismus
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Abbildung 2.6: Dargestellt sind die unterschiedlichen Einflüsse von Katalysatoracidi-
tät und Bindungsstärken auf den Eliminierungsmechanismus. Zusätzlich
sind zur Verdeutlichung die Intermediate der jeweiligen Mechanismen
abgebildet. Abbildung nach KRAUS und KNÖZINGER [94]. Die Abkürzung
LG steht dabei für die Abgangsgruppe, B stellt ein basisches Zentrum
dar und A ein acides Zentrum am Katalysator dar.

ebenfalls. In Abbildung 2.6 sind die Einflüsse der Katalysatoracidität und der Bindungsstärken der
Cβ−H und der Cα−LG Bindungen auf den Eliminierungsmechanismus dargestellt.

2.4.1.2 Bildung von Ethen und Diethylether

Bei der Dehydratisierung von Ethanol zu Ethen handelt es sich um eine Eliminierungsreaktion,
bei der Wasser eliminiert wird. Ethen kann dabei durch die direkte Dehydratisierung von Ethanol
nach Reaktion 1 (vgl. Schema 2.7) gebildet werden oder durch eine Folgereaktion aus Diethy-
lether (Reaktion 3). Dargestellt ist dies in Schema 2.7. Die bimolekulare Reaktion 2 von Ethanol,
bei der Diethylether (C2H5OC2H5) gebildet wird, ist im Gegensatz zu den Eliminierungsreaktio-
nen 1 und 3 eine Substitutionsreaktion. Um hohe Ethenselektivitäten bei der Ethanoldehydratisie-
rung zu erreichen, sind hohe Ethanolumsatzgrade notwendig, da mit steigendem Umsatzgrad die
Folgereaktion der Diethyletherbildung begünstigt wird.
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C2H5OH

- H 2
O

k1

C2H4

C
2 H

5 OH

- H
2 O

k2

C2H5OC2H5

- C2H5OH

k 3

Schema 2.7: Dreiecksschema der Ethanoldehydratisierung.

Die Bildung von Ethen aus Ethanol (Reaktion 1) ist eine endotherme Reaktion mit einer Reakti-
onsenthalpie von ∆RH250◦C = 47,01kJmol−1. Die direkte Dehydratisierung von Ethanol ist jedoch
bei ausreichend hohen Temperaturen entropisch getrieben und damit eine exergonische Reaktion
(∆RG250◦C =−20,84kJmol−1). Gleiches gilt auch für Reaktion 3, der Zersetzung von Diethylether
zu Ethanol und Ethen, die mit einer freien Reaktionsenthalpie von ∆RG250◦C = −12,81kJmol−1

ebenfalls vollständig entropisch getrieben ist. Reaktion 2, die Dimerisierung von Ethanol zu Die-
thylether unter Eliminierung von Wasser, ist demgegenüber eine enthalpisch getriebene Reaktion
(∆RH250◦C =−22,07kJmol−1), die nur schwach exergonisch ist (∆RG250◦C =−7,55kJmol−1). [11]

Weil der Entropiebeitrag mit steigender Temperatur zunimmt, werden die Reaktionen 1 und 3, bei
denen Ethen entsteht, gegenüber der Bildung von Diethylether nach Reaktion 2 bei höheren Re-
aktionstemperaturen thermodynamisch begünstigt.

Die direkte Bildung von Ethen aus Ethanol nach Reaktion 1 kann abhängig vom Katalysator ge-
mäß E1-, E1cb-, E2-Mechanismus oder die jeweiligen Zwischenstufen ablaufen. In der Regel wer-
den jedoch saure und amphiphile Katalysatoren für die Ethanoldehydratisierung eingesetzt. Des-
halb legen mechanistische Untersuchungen einen E1- [96;97] oder E2- [98] Mechanismus nahe. Da-
bei wird für saure Katalysatoren wie γ-Al2O3, TiO2 oder ZrO2 meist beides, nämlich eine disso-
ziative und eine nicht-dissoziative Adsorption von Ethanol an der Katalysatoroberfläche beschrie-
ben. [99;100] DFT-Rechnungen legen nahe, dass Ethanol bevorzugt mit dem Sauerstoffatom an ein
Lewissäurezentrum koordiniert. [96;98] Abhängig vom Katalysator findet anschließend die C−O-
Bindungsspaltung statt, wodurch nach einem E1-Mechanismus ein Carbokation gebildet und an-
schließend ein Proton am β-Kohlenstoffatom eliminiert wird. Alternativ koordiniert das Substrat
sowohl über ein Sauerstoff- als auch über einem Wasserstoffatom des β-Kohlenstoffatoms an den
Katalysator. Die Koordination des Sauerstoffatoms, kann dabei an ein Brønsted- oder Lewissäu-
rezentrum erfolgen. Bei simultaner Koordination eines Wasserstoffatoms des β-Kohlenstoffatoms
an ein Brønstedbasezentrum des Katalysators läuft die Reaktion nach einem E2-Mechanismus ab.
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Als geschwindigkeitsbestimmender Schritt der Ethenbildung aus Ethanol wird in der Literatur
die C−H Bindungsspaltung am β-Kohlenstoffatom angegeben. Dies legen Isotopenmarkierungs-
experimente nahe, die zudem die Wasserdesorption von der Katalysatoroberfläche als geschwin-
digkeitsbestimmend ausschließen. [97;101;102] Diese Experimente konnten weiterhin ausschließen,
dass die Bindungsspaltung zwischen dem Sauerstoff- und dem Wasserstoffatom der Hydroxyl-
gruppe geschwindigkeitsbestimmend ist. Diese Erkenntnisse gelten auch für die Bildung von Die-
thylether. In diesem Fall wird davon ausgegangen, dass bei der Dimerisierung des Ethanols der
Bindungsbruch der C−O Bindung der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist.

Wie bereits erwähnt, handelt es sich bei der Bildung von Diethylether nicht um eine Eliminie-
rungsreaktion, sondern um eine Substitutionsreaktion, die bei niedrigeren Reaktionstemperaturen
(unter 200 ◦C) thermodynamisch bevorzugt ist. [11] In der Literatur ist bekannt, dass die Ethanol-
dimerisierung auch an weniger starken Säurezentren katalysiert wird als die Dehydratisierung zu
Ethen. [103] Der Mechanismus läuft über eine an der Oberfläche koordinierte Ethoxyspezies mit
einem molekular adsorbierten Ethanolmolekül ab. [95]

2.4.1.3 Betrachtung möglicher Folgereaktionen und Katalysatordesaktivierung

Wird Ethen aus Ethanol an sauren Zentren gebildet, besteht die Möglichkeit, dass das Ethen Fol-
gereaktionen eingeht. Dies ist auf mehrere Arten möglich. Dabei erfolgt zunächst eine Oligomeri-
sierung des Ethens gefolgt von Isomerisierungs-, Crack- und Hydridtransferreaktionen. Aktiviert
durch die sauren Zentren des Katalysators oder durch Carbokationen an der Katalysatoroberflä-
che reagieren Ethenmoleküle und bilden so Di- und Trimere sowie höhere Oligomere. Durch die
Oligomerisierung entstehen ausschließlich unverzweigte Alkene mit einer geraden Anzahl an Koh-
lenstoffatomen. Diese können jedoch einerseits durch Isomerisierungsreaktionen zu verzweigten
Kohlenwasserstoffen und andererseits durch Crackreaktionen zu Alkenen mit ungerader Anzahl
an Kohlenwasserstoffen umgesetzt werden. Durch Hydridtransferreaktionen können zudem auch
Alkane entstehen.

Die oben genannten Möglichkeiten für Folgereaktionen des Ethens werden an sauren Katalysa-
toren durch einen sogenannten Hydrocarbon Pool (dt.: Kohlenwasserstoffpool) katalysiert. Dabei
liegen an der Katalysatoroberfläche unterschiedliche Kohlenwasserstoffe vor, unter denen sich
auch Carbokationen befinden. Letztere werden durch die Protonierung eines Alkens wie Ethen an
einem Brønstedsäurezentrum des Katalysators gebildet. Durch den Hydrocarbon Pool an der Ka-
talysatoroberfläche kommt es über die Reaktionsdauer in der Regel zu Kohlenstoffablagerungen
und Koksbildung, was ein häufiger Desaktivierungsgrund für Katalysatoren darstellt. Die Chemie
des Hydrocarbon Pools ist industriell von höchstem Interesse, da einige der größten Prozesse dar-
auf beruhen, wie beispielsweise das FCC-Verfahren (fluid catalytic cracking) oder die Isomerisie-
rung und Alkylierung von Kohlenwasserstoffen. Aufgrund der hohen industriellen Bedeutung des
Hydrocarbon Pools ist dieser in der Fachliteratur bereits intensiv untersucht worden. Die Reakti-
onsmechanismen für Crack-, Isomerisierung- und Hydridtransferreaktionen sind dabei inzwischen
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recht gut verstanden. Aus diesem Grund wird an dieser Stelle auf eine mechanistische Betrachtung
der Folgereaktionen verzichtet und auf die einschlägige Literatur verwiesen. [104]

2.4.2 Katalysatoren für die Ethanoldehydratisierung

Wie bereits in Kapitel 2.4.1 dargelegt wurde, handelt es sich bei der Dehydratisierung von Ethanol
um eine Eliminierungsreaktion, die je nach Katalysator gemäß E1-, E1cb-, E2-Mechanismus oder
den jeweiligen Zwischenstufen ablaufen kann. Der Reaktionsmechanismus ist abhängig davon, ob
ein basischer, saurer oder amphiphiler Katalysator eingesetzt wird. Von technischer Bedeutung für
die Ethanoldehydratisierung sind jedoch hauptsächlich saure Katalysatoren. Im Folgenden wird
nur auf die Ethanoldehydratisierung an Feststoffkatalysatoren eingegangen.

2.4.2.1 γ-Aluminiumoxid

Für die Dehydratisierung von Alkoholen an Feststoffkatalysatoren gehört γ-Al2O3 zu den am
besten untersuchten Systemen. Hierbei sind besonders die Arbeiten von HELMUT KNÖZINGER

hervorzuheben, der in zahlreichen Untersuchungen zu einem besseren Verständnis der Wechsel-
wirkungen zwischen Alkoholen und γ-Al2O3 beigetragen hat. [95;105–108] γ-Al2O3 weist als saurer
Katalysator nicht nur Brønstedsäurezentren auf, sondern auch Lewissäurezentren. [40] DEWIL-
DE et al. [97] konnten durch den Co-Feed von Wasser und Pyridin für die Dehydratisierung von
Ethanol zeigen, dass die Bildung von Ethen und Diethylether zwar an sauren Zentren, jedoch an
unterschiedlichen aktiven Zentren abläuft. Dies wurde bereits aus kinetischen Messungen gefol-
gert. [103]

Die Brønstedsäurezentren von γ-Al2O3 sind dabei Hydroxylgruppen an der Katalysatorober-
fläche, die durch die irreversible Adsorption von Wasser entstehen. Die Oberflächenkonzentration
der Hydroxylgruppen ist dabei umgekehrt proportional zur Ausheiz- bzw. Dehydratisierungstem-
peratur des γ-Al2O3. [106] Durch die Wassereliminierung von der γ-Al2O3 -Oberfläche entstehen
Lewissäurezentren [109], die selektiv durch organische Basen, wie Pyridin, vergiftet werden kön-
nen. [106]

Werden Alkohole auf die Oberfläche von γ-Al2O3 gegeben, kommt es durch eine Konkur-
renzadsorption mit den Hydroxylgruppen zur Verdrängung von Wasser. [107] Bei der Dehydrati-
sierung von Ethanol an γ-Al2O3 ist aus der Literatur bekannt, dass die Bildung von Ethen bei
bestimmten Reaktionstemperaturen beginnt. Unterhalb einer Katalysatorbetttemperatur von etwa
240 ◦C wird Diethylether als Hauptprodukt gebildet, welches sich erst oberhalb der 240 ◦C an γ-
Al2O3 zu Ethen und Ethanol zersetzt. [106] Des Weiteren ist bekannt, dass Acetaldehyd durch die
Dehydrierung von Ethanol an γ-Al2O3 gebildet werden kann. Der bei der Reaktion entstehende
Wasserstoff wird direkt mit dem Hauptprodukt Ethen zu Ethan umgesetzt, wodurch die Ethenaus-
beute weiter sinkt. [105;110]
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2.4.2.2 Mikroporöse Alumosilikate und Silikoalumophosphate

Zeolithe sind poröse Alumosilikate mit einer definierten und einheitlichen Porenstruktur, die aus
eckenverknüpften SiO4- und AlO –

4 -Tetraedern aufgebaut ist. Durch das Aluminium im Gitter
entstehen negative Ladungen, die durch Kationen An+ ausgeglichen werden. Die allgemeine Sum-
menformel von Zeolithen ist gegeben als: An+

y/n[(SiO2)x(AlO2)y]y−·zH2O. [111]

Dabei ist z die Anzahl an Wassermolekülen in der Struktur. x und y entsprechen jeweils der An-
zahl der Silizium- bzw. Aluminium-Tetraeder in der Struktur des Zeolithen. Aus den SiO4- und
AlO –

4 -Tetraedern können eine Vielzahl unterschiedlicher dreidimensionaler Strukturen aufgebaut
werden, so sind bis heute 248 Strukturen von der Internationalen Zeolith-Vereinigung (IZA) aner-
kannt. [112]

Die Strukturen der Zeolithe unterscheiden sich durch den Aufbau und die Art der Poren. Die-
se können aus 8-, 10- und 12-gliedrigen Ringen aufgebaut werden, wodurch Porendurchmesser
zwischen 0,2 nm und 1 nm entstehen. Durch die Verknüpfung der unterschiedlich großen Rin-
ge lassen sich mehrdimensionale Kanäle und Käfigstrukturen ausbilden. Diese wiederum können
ebenfalls unterschiedlich verknüpft sein, wodurch ein-, zwei- und dreidimensionale Mikroporen
in den Feststoffen entstehen. Durch die mikroporösen Strukturen weisen Zeolithe vergleichsweise
hohe Oberflächen von 300 m2 g−1 bis 900 m2 g−1 auf. Alle Zeolithe folgen in ihren Strukturen der
LÖWENSTEIN-Regel, die besagt, dass keine zwei AlO –

4 -Tetraeder direkt miteinander verknüpft
sein können. Daraus folgt für das molare Verhältnis von Silizium zu Aluminium in der Zeolith-
struktur: nSi/nAl > 1. [113] Es wird zwischen Zeolithen mit einem niedrigen (< 5), einem mittleren
(5−10), und einem hohen (> 10) nSi/nAl–Verhältnis unterschieden. [111;114]

Die zum Ladungsausgleich im Zeolith vorliegenden Kationen können bestimmte Funktionali-
täten für die Anwendung als Katalysator besitzen. Säurezentren sind dabei die häufigste Funktio-
nalität in Zeolithen, weshalb letztere auch als feste Säuren bezeichnet werden. Die Säurezentren
können als Lewis- oder Brønstedsäurezentren in Zeolithen vorliegen. Lewissäurezentren entste-
hen durch das Vorliegen von einfach positiven oder multivalenten Kationen im Zeolith. Zusätzlich
können sie durch das Vorhandensein von Aluminiumoxid außerhalb des Zeolithgerüsts gebildet
werden, das auch als Extra-Gerüst Aluminium bezeichnet wird. Starke Brønstedsäurezentren lie-
gen zum einen dort vor, wo Protonen als Kationen zum Ladungsausgleich im Zeolith dienen oder
sie entstehen zum anderen durch die Dissoziation von Wasser an Lewissäurezentren des Zeo-
lithen durch Dehydratisierung. Letztere Möglichkeit ist als HIRSCHLER-PLANCK-Mechanismus
bekannt, der bei bi- und trivalenten Kationen auftreten kann. [115] Das Verhältnis von Radius und
Ladung des Kations bestimmt, inwieweit dieses das Wasser polarisiert und dadurch dissoziiert.

Bei sauren Katalysatoren ist neben der Stärke der Säurezentren, die von einer Vielzahl an Fakto-
ren abhängen kann, die Säurezentrendichte ein wichtiger Parameter. Die Säurezentrendichte gibt
die Anzahl der Säurezentren eines Katalysators massen- oder oberflächenbezogen an. Bei Zeo-
lithen ist die Anzahl an Säurezentren direkt abhängig von der Menge an Aluminium im Gerüst-
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gitter und damit vom nSi/nAl–Verhältnis. Das nSi/nAl–Verhältnis bestimmt allerdings nicht nur die
Säurezentrendichte über die Anzahl der Kationenplätze, sondern beeinflusst dazu auch die Stärke
der Säurezentren. Es gilt: je höher das nSi/nAl–Verhältnis und damit je höher die Säurezentren-
dichte, desto geringer ist die Stärke der Säurezentren.

Zeolithe besitzen ein breites Anwendungsspektrum. Dazu gehören der Einsatz als Ionentau-
scher, wie beispielsweise bei der Wasserenthärtung, als Adsorptiv zur Gasauftrennung und als
Molekularsieb. In der chemischen Industrie zählen Zeolithe außerdem zu den bedeutendsten Ka-
talysatoren. Beispielsweise sind in der Petrochemie die aciden Eigenschaften der Zeolithe für
Crack- und Isomerisierungsreaktionen von essenzieller Bedeutung. [114]

Aufgrund der unterschiedlichen Strukturen der Zeolithe sind diese auch in ihren katalytischen
Eigenschaften sehr verschieden. So führen Variationen der Porendurchmesser und der Tortuositä-
ten der dreidimensionalen Porenstrukturen zu unterschiedlich großen Diffusionskoeffizienten der
Reaktanten in den verschiedenen Zeolithen. Da die äußere Oberfläche nur einen geringen Anteil an
der Gesamtoberfläche von Zeolithen ausmacht, befindet sich ein Großteil der katalytisch aktiven
Zentren in den Poren. Durch den Porendurchmesser wird deren Zugänglichkeit für Reaktanten in
Abhängigkeit von deren Größe beschränkt. Dadurch können aus einem Gemisch von Reaktanten
nur jene in den Poren umgesetzt werden, die auch in diese hineinpassen. In diesem Fall spricht
man von Edukt- oder Reaktantenselektivität (engl.: reactant-selectivity).

Allerdings ist nicht nur die Diffusion der Reaktanten aufgrund der Porenstruktur limitiert, son-
dern auch die der Produkte. Werden Reaktanten in den Poren zu Produkten umgesetzt, die nicht
oder nur sehr langsam durch die Porenstruktur des Zeolithen diffundieren können, werden diese
weiter umgesetzt. Entweder, bis Produkte gebildet werden, die aus den Poren hinausdiffundieren
können, oder bis die Reaktanten zu Kohlenstoffablagerungen umgesetzt werden, die in den Poren
zurückbleiben. In diesem Fall spricht man von Produktselektivität (engl.: product-selectivity). Zu-
sätzlich können auch sterisch anspruchsvolle Übergangszustände unterdrückt werden (Übergangs-
zustandsselektivität (engl.: transition-state-selectivity)). Diese Fälle werden unter dem Begriff der
Formselektivität (engl.: shape-selectivity) zusammengefasst. [116;117]

MADEIRA et al. [118] haben die Umsetzung von Ethanol an drei unterschiedlichen Zeolithty-
pen untersucht. Einem Zeolith Y, der zur Gruppe der Faujasite (IZA-Code: FAU) gehört und eine
dreidimensionale Käfigstruktur aus Sodalit-Käfigen besitzt, die über 12-Ring Öffnungen mitein-
ander verbunden sind. Des Weiteren untersuchten sie die Ethanolumsetzung an einem Zeolith
beta und an einem ZSM-5. Der Zeolith beta (IZA-Code: *BEA) besitzt eine 3D-Porenstruktur
aus 12-Ringen. Der ZSM-5, der zur Gruppe der Pentasile (IZA-Code: MFI) gehört, weist eine
dreidimensionale Porenstruktur aus 10-Ringen auf. Die Autoren konnten beobachten, dass die am
ZSM-5 gebildeten Produkte eine geringere Anzahl an Kohlenstoffatomen aufwiesen und die Men-
ge der Produkte mit ungerader Anzahl an Kohlenstoffatomen höher war als bei den größerporigen
Zeolithen. Durch die geringere Porengröße wurden am ZSM-5 bevorzugt kleinere Produkte mit
geringerer Anzahl an Kohlenstoffatomen gebildet. Die beobachteten Produkte mit einer ungeraden
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Anzahl an Kohlenstoffatomen ist durch ein sekundäres Cracken am ZSM-5 bedingt, was bei den
anderen Zeolithen nicht in der gleichen Größenordnung stattfand. Dies ist ebenfalls der Grund,
weshalb der ZSM-5 über 16 Stunden Vollumsatz erreichte, während der Umsatzgrad an Zeolith Y
und Zeolith beta bereits nach 4 Stunden unter 90 % zurückging. Bedingt war dies durch Kohlen-
stoffablagerungen in den Poren der Zeolithe, wodurch diese Poren verschlossen wurden und die
Katalysatoren desaktivierten. [118]

Weitere Beispiele für Formselektivität sind die Umsetzung von Ethen zu Propen und höheren
Olefinen im ETP-Prozess (Ethylene-to-Propylene) und die Umsetzung von Methanol zu Olefinen
im MTO-Prozess (Methanol-to-Olefins). So konnte für den ETP-Prozess an einem als Katalysa-
tor verwendeten ZSM-5 eine signifikant höhere Selektivität bezüglich höherer Olefine beobachtet
werden [119] als dies für einen SAPO-34 der Fall war. [120] Ebenso verhält es sich bei dem MTO-
Prozess, bei dem deutlich höhere Selektivitäten bezüglich höherer Kohlenstoffverbindungen für
den ZSM-5 als für den SAPO-34 beobachtet wurden. [91;121] Der SAPO-34 ist ein Silikoalumo-
phosphat mit einer Chabazit (CHA) Struktur. Diese zeichnet sich durch eine dreidimensionale Kä-
figstruktur aus, bei der die Chabazitkäfige durch 8-Ring Öffnungen miteinander verbunden sind.
Der Durchmesser der Porenöffnungen des SAPO-34 ist damit kleiner als beim ZSM-5, wodurch
die oben diskutierten Selektivitäten zu kürzerkettigen Produkten erklärt werden können. Sowohl
ZSM-5 als auch SAPO-34 sind bekannte Katalysatoren für die Dehydratisierung von Ethanol. An
beiden Katalysatoren wurden hohe Ethenselektivitäten erreicht und die jeweiligen Reaktionsme-
chanismen wurden bereits eingehend in der Literatur untersucht. [122;123]

2.4.2.3 Heteropolysäuren

Heteropolysäuren sind Polyoxoverbindungen von Metallen mit einem eingeschlossenen Zentral-
atom. Die bekannteste und am weitesten verbreitete Struktur von Heteropolysäuren ist die Kegg-
instruktur mit der Summenformel AnM12XO40. Exemplarisch dargestellt ist diese Struktur in Ab-
bildung 2.7 für die Wolframatokieselsäure (STA). X ist das Zentralion der Kegginstruktur, das je
nach Art die Höhe der negativen Ladung der Kegginanionen bestimmt. Mögliche zentrale Kat-
ionen sind dabei Bor (5-fach negatives Kegginanion), Silizium und Germanium (4-fach negativ)
oder Phosphor und Arsen (3-fach negativ). Als Metalle M sind besonders Molybdän, Wolfram
und Vanadium von Bedeutung, wobei Heteropolysäuren auch mit einer Vielzahl anderer Metalle
sowie bimetallisch [124] aufgebaut sein können. Die negativen Ladungen der Kegginanionen wer-
den durch die Kationen A ausgeglichen. Dienen Protonen als Kationen zum Ladungsausgleich,
werden Brønstedsäurezentren erhalten. Der Ladungsausgleich der Kegginanionen kann aber auch
durch andere Kationen wie beispielsweise von Alkali- oder Erdalkalimetallen erreicht werden.

Sowohl das Zentralatom als auch die Metallatome in der Peripherie des Kegginanions haben
einen starken Einfluss auf die Eigenschaften der betrachteten Heteropolysäure. Werden die Red-
oxeigenschaften von Heteropolysäuren betrachtet, hängen diese entscheidend von den jeweiligen
Metallatomen der Peripherie ab. So nimmt die Reduzierbarkeit von Wolfram über Molybdän zu
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Abbildung 2.7: Struktur eines Kegginanions exemplarisch dargestellt für Wolframato-
kieselsäure (W12SiO 4 –

40 ). Entnommen und abgeändert nach KLEMPE-
RER [125].

Vanadium sehr stark zu. [126;127] Umgekehrt verhält es sich bei der thermischen Stabilität und der
Säurestärke der Heteropolysäuren. [128] Für das Zentralatom gilt: je höher dessen Ladung, desto
niedriger die Säurestärke der Heteropolysäure. Daraus folgt für die Stärke der Heteropolysäuren
sowie deren thermische Stabilität die Reihenfolge:

H3W12PO40> H4W12SiO40 ≥ H3Mo12PO40 > H4Mo12SiO40 > H4V12SiO40.

Die Säurestärke und die Säurezentrendichte wurde in diversen wissenschaftlichen Veröffentlichun-
gen mit unterschiedlichen Methoden bestimmt und verglichen. Dazu zählen die temperaturpro-
grammierte Desorption (TPD) von Ammoniak und Pyridin, Indikatormessungen mit Hammett-
Indikatoren sowie kalorimetrische Messungen der Ammoniakadsorption. [126] Letztere eignen sich
dabei besonders, um die Stärke der Säurezentren unterschiedlicher Katalysatoren zu vergleichen.
So konnten NH3-Adsorptionsenthalpien für H4W12SiO40 von −185 kJmol−1 [129], für einen H-
ZSM-5 von −150 kJmol−1 [130] und für γ-Al2O3 von −140 kJmol−1 [130] ermittelt werden. Wo-
bei die Säurezentrenstärke mit zunehmendem Betrag der Adsorptionsenthalpie des Ammoniaks
steigt. Damit gehören die Heteropolysäuren zu den sehr starken Säuren und werden in der Lite-
ratur abhängig von der angewandten Analysemethode auch zu den Supersäuren gezählt. [131;132]

Eine Besonderheit gegenüber anderen festen Säuren ist, dass Kegginanionen nur Brønstedsäure-
zentren aufweisen [133], wenn deren negative Ladung ausschließlich durch Protonen kompensiert
wird, wohingegen beispielsweise Zeolithe und γ-Al2O3 in der Regel auch eine geringe Anzahl an
Lewissäurezentren besitzen. [40]

Ein weiterer Unterschied zwischen Heteropolysäuren und anderen Feststoffkatalysatoren ist die
Katalyse über eine Pseudoflüssigphase. Dabei ist nicht nur die Oberfläche des Feststoffkatalysators
aktiv, wie dies sonst bei heterogen katalysierten Reaktionen der Fall ist, sondern die Bulkphase des
Katalysators kann ebenfalls Reaktanten umsetzen. Dies ist möglich für kleine polare Moleküle wie
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Alkohole oder Amine, die in die Sekundärstruktur zwischen den einzelnen Kegginanionen absor-
biert werden können. Abhängig von Heteropolysäure und Reaktant kann gegenüber der Adsorpti-
on an einer Oberfläche die 10- bis 100-fache Menge an Molekülen absorbiert werden. [134–136] Mit
dem Zugang zur Bulkphase stehen kleinen polaren Molekülen eine viel größere Anzahl aktiver
Zentren zur Verfügung als unpolaren oder sterisch anspruchsvollen Reaktanten. Diese können nur
wie bei den meisten heterogen katalysierten Reaktionen an der Oberfläche adsorbiert und umge-
setzt werden. Dargestellt ist dieser Sachverhalt in Abbildung 2.8 anhand der Literaturdaten von
KAMIYA et al. [137]. In ihren Messungen untersuchten sie die adsorbierten Mengen von Ammoni-
ak und Benzonitril in Abhängigkeit des Beladungsgrades von Wolframatokieselsäure (STA) auf
SiO2. Während die TPD Messungen mit Ammoniak sehr präzise der Anzahl an Säurezentren,
berechnet aus der eingewogenen Menge an STA entsprach, konnte für die Adsorption des Benzo-
nitrils ein Maximum bei einem Beladungsgrad von etwa 40 gew% STA beobachtet werden. Die
Autoren führen dies auf einen Rückgang der äußeren Oberfläche der geträgerten Heteropolysäure
zurück, sodass dem Sondenmolekül mit dem unpolaren Phenylrest trotz steigender Gesamtanzahl
an Säurezentren ab einem Beladungsgrad von 40 gew.% STA weniger Säurezentren zugänglich
sind. [137]
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Abbildung 2.8: Bestimmung der Säurezentrendichte mit Ammoniak- und Benzonitril-
desorption an Wolframatokieselsäure unterschiedlichen Beladungsgra-
des auf SiO2. Daten nach KAMIYA et al. [137].

Werden die Protonen, welche die negative Ladung der Kegginanionen ausgleichen, ganz oder
teilweise durch andere Kationen ersetzt, kann dies die Eigenschaften der Heteropolysäure signi-
fikant verändern. Aus der Literatur ist bekannt, dass bei Heteropolysäuren, die ausschließlich
Cäsium- oder Ammoniumionen als Gegenkationen besitzen, die Katalyse nicht in einer Pseu-
doflüssigphase stattfindet. [135;136] Zusätzlich ist bekannt, dass große Kationen wie NH +

4 und Cs+

bei sehr hohen Austauschgraden zu einer mikroporösen Struktur der Heteropolysäuren führen
können. [133;138;139] Dabei wird durch den Austausch mit Cäsiumionen die Oberflächenacidität der
Heteropolysäure stark reduziert. [140;141]

35



Kapitel 2 Stand des Wissens

2.4.2.4 Sulfatiertes Zirkoniumdioxid

Die Verwendung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid in Dehydratisierungsreaktionen ist in der Wis-
senschaft zwar bekannt [142–144], findet jedoch keine große Aufmerksamkeit. Die verbreitetste An-
wendung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid ist die Isomerisierung leichter Alkane. [145] Sulfatier-
tes Zirkoniumdioxid kann Alkane selbst bei Raumtemperatur isomerisieren. [146;147] Die hohe kata-
lytische Aktivität für die Alkanisomerisierung wird durch die hohe Säurestärke der Katalysatoren
erklärt. Daher wird sulfatiertes Zirkoniumdioxid abhängig von der Untersuchungsmethode auch
zu den Supersäuren gezählt. Eine Einordnung ist deshalb so schwer, weil Dichte, Stärke sowie die
Art der Säurezentren von Material zu Material stark variieren können. Die wichtigsten Einfluss-
parameter sind dabei:

• die Kristallphase des Zirkoniumdioxids,

• die Menge an Sulfat auf dem Zirkoniumdioxid,

• die Menge an Wasser auf dem Katalysator,

• die Kalziniertemperatur des Katalysators.

Typischerweise wird der Zirkoniumdioxidträger als Präkursor gefällt und anschließend mit Schwe-
felsäure imprägniert und kalziniert. Dabei setzt sich die monokline α-Phase des Zirkoniumdi-
oxids bei Temperaturen ab 1100 ◦C in die tetragonale β-Phase und bei Temperaturen oberhalb
von 2300 ◦C in die kubische γ-Phase um. [148] MIRANDA M. et al. [149] konnten durch die Synthe-
se von phasenreinem monoklinem und tetragonalem Zirkoniumdioxid zeigen, dass dieses bereits
Säurezentren besitzt. Durch die Sulfatierung der phasenreinen Zirkoniumdioxide und anschließen-
der Charakterisierung mittels Pyridin-IR (infra-rot) Spektroskopie wurde die Säurezentrendich-
te von phasenreinem monoklinem und phasenreinem tetragonalen sulfatierten Zirkoniumdioxid
bestimmt. Während der monokline Katalysator hauptsächlich Lewissäurezentren (51 µmolg−1,
Brønstedsäurezentren: 5 µmolg−1) aufweist, konnte für den tetragonalen Katalysator das Gegen-
teil beobachtet werden (Lewissäurezentren:11 µmolg−1, Brønstedsäurezentren: 23 µmolg−1). Da-
bei konnte mittels Hammett-Indikatoren3 keine Superacidität nachgewiesen werden. [149] KATADA

et al. [150] führen die Bildung von supersauren Zentren auf die Ausbildung einer Submonolage des
Sulfats auf der Trägeroberfläche zurück. Bei einem Belegungsgrad von ≈0,5 SO4/nm2 fanden
die Autoren superacide Zentren mit einem Hammett-Faktor von -19. Bei einem Belegungsgrad
von bis zu 2 SO4/nm2 konnte nur noch ein Hammett-Faktor von -12 durch Ammoniakadsorption
ermittelt werden, was dem Wert von Schwefelsäure entspricht. [150]

3Die Hammett Aciditätsfunktion stellt eine Erweiterung der üblichen pH-Skala nach Sørensen dar. Da diese nur für
verdünnte wässrige Lösungen der Säuren geeignet ist und damit durch den nivellierenden Effekt des Wassers be-
schränkt ist. Durch die Verwendung schwächerer Basen als Wasser, den Hammett-Indikatoren, konnte der pH Be-
reich weit ins Negative erweitert werden. Der Hammett-Faktor H0 gibt dabei die Stärke einer Säure an. Je negativer
dieser Wert, desto stärker die Säure. Dabei gelten alle Säuren als Supersäuren, die einen kleineren Hammett-Faktor
als Schwefelsäure besitzen.
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KATADA et al. konnten zudem beobachten, dass Wasser die superaciden Zentren des Kata-
lysators maskiert. Dabei konnte die Zunahme von Brønstedsäurezentren mit der Acidität von
Schwefelsäure beobachtet werden. Diese Beobachtung steht in guter Übereinstimmung mit NMR-
Messungen, bei denen ein optimales Verhältnis von Wasser zu Sulfat von Zwei zur Maximie-
rung der Säurenzentrendichte gefunden wurde. [151] Dies entspricht der Protonierung von Sulfat zu
Schwefelsäure.

2.4.3 Großtechnische Ethanoldehydratisierung

Industrielle Anwendung findet die Ethanoldehydratisierung besonders in Brasilien und den USA,
da dort große Mengen an Zuckerrohr bzw. Mais vorhanden sind. Besonders hervorzuheben sind
dabei die Prozesse der Firmen AXENS, CHEMATUR, BRASKEM und BRITISH PETROLEUM (BP).
BP kann mit dem auf Heteropolysäuren basierenden HUMMINGBIRD-Prozess [152;153] Selektivi-
täten von über 99 % bei vergleichsweise milden Reaktionstemperaturen (≤270 ◦C) erreichen. Die
Firma BRASKEM betreibt seit 2010 eine Anlage zur Dehydratisierung von Ethanol in Brasilien [154]

mit einer Jahreskapazität von 200000 t. Aus dem produzierten grünen Ethen stellt BRASKEM grü-
nes Polyethylen her. [155] Über den eingesetzten Katalysator finden sich keine Veröffentlichungen.

Der von AXENS, TOTAL und IFPEN entwickelte Prozess zur Dehydratisierung von Bio-Ethanol
der ersten und zweiten Generation, bei dem Ethen in Polymerqualität hergestellt werden kann, hat
den Markennamen ATOL. Bei den eingesetzten Katalysatoren handelt es sich um eine Kombi-
nation aus sauren Ionenaustauscherharzen in der Ethanolvorbehandlung und ZSM-5-Zeolithen in
einem nachfolgenden adiabatischen Reaktor. [156]

CHEMATUR verwenden einen auf Al2O3-MgO/SiO2 basierenden SYNDOL-Katalysator [157] der
Firma SCIENTIFIC DESIGN. Nach eigenen Angaben kann damit bei einem Umsatzgrad von 99 %
eine Ethenselektivität von über 96 % erreicht werden. Die am häufigsten auftretenden Nebenpro-
dukte sind Butene mit einer Selektivität von bis zu 2,4 %. [158] In Zusammenarbeit mit CHEMATUR

haben MOHSENZADEH et al. unter anderem die Aufreinigungsschritte des Produktgasstroms un-
tersucht. [159] So ist die Entfernung von CO2 und Wasser notwendig, um Ethen in Polymerqualität
zu erhalten. Letzteres geschieht über eine Adsorption an einem Molsieb. Um die als Nebenpro-
dukte entstandenen Butene sowie beispielsweise Ethan und Methan abzutrennen, muss zusätzlich
eine kostenintensive Tieftemperaturdestillation nachgeschaltet werden, die bei −28 ◦C durchge-
führt wird.

In Abbildung 2.9 ist ein vereinfachtes Fließbild einer typischen Ethanoldehydratisierungsanlage
gezeigt. Es ist erkennbar, dass vor dem Reaktor ein Ethanolverdampfer geschaltet ist. Die Reak-
tionstemperaturen der Ethanoldehydratisierung sind stark abhängig von dem eingesetzten Kataly-
sator. Für einen auf Al2O3 basierenden Katalysator, wie beispielsweise dem SYNDOL-Katalysator
im Prozess von CHEMATUR werden Reaktionstemperaturen von etwa 400 ◦C angewandt. Down-
stream vom Reaktor folgt die Produktaufreinigung. Wie in Abbildung 2.9 ersichtlich, umfasst die
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Aufreinigung der Produkte mehrere aufeinanderfolgende Prozessschritte. Zur Entfernung von CO2

und Wasser sowie unerwünschter Nebenprodukte, wie höhere Alkene und Alkane sowie leichte-
re Produkte wie Methan, muss der Produktgasstrom zunächst von etwa 400 ◦C auf etwa 15 ◦C
abgekühlt und anschließend auf 27 bar komprimiert werden. Durch eine Aminwäsche wird CO2

entfernt und anschließend Wasser über eine Molsiebtrocknung vom Produktgasstrom separiert.
Bevor das gewünschte Ethen in Polymerisationsqualität erhalten wird, wird eine Tieftemperatur-
destillation bei −28 ◦C durchgeführt.

CO2 

H2O

EtOH-
Lagerung Verdampfer

15°C

> 370°C

27 bar
22 bar

-28°C

schwere
Produkte

leichtere
Produkte

Ethen

CO2 Ab- &
Desorber

Reaktor CO2 und Wasser Abtrennung

Molsieb-
trockner

Tieftemperaturdestillation

Abbildung 2.9: Vereinfachtes Fließbild einer typischen Ethanoldehydratisierungsanla-
ge mit nachgeschalteter Produktaufreinigung. Nach MOHSENZADEH

et al. [159] und JERNBERG et al. [83].

Es ist ersichtlich, dass der energetisch aufwendigste Teil der industriellen Synthese von Ethen
aus Ethanol nicht die Reaktion an sich ist, sondern die Aufreinigung des Produkts Ethen. So ist
beispielsweise eine regelmäßige Regeneration der Molsiebtrockner notwendig, wenn diese kein
weiteres Wasser mehr aufnehmen können. Dazu wird das Molsieb in einem energieintensiven
Prozess bei erhöhter Temperatur ausgeheizt, wodurch das adsorbierte Wasser desorbiert. Um die
Wasserabtrennung kontinuierlich betreiben zu können, sind aus diesem Grund parallel geschaltete
Molsiebtrockner notwendig, bei denen mindestens einer das Wasser aus dem Produktgasstrom
entfernt, während ein weiterer regeneriert wird.

2.5 Syntheserouten zu Ethylenoxid ausgehend von Ethanol

Wie bereits in Kapitel 2.3 beschrieben, gewinnt die Nachhaltigkeit und die Klimaneutralität von
chemischen Prozessen eine immer größere Bedeutung. Die fossilen Rohstoffe sind endlich und
führen bei ihrer Nutzung zu einem Nettoanstieg des Treibhausgases CO2 in der Atmosphäre. Da-
her werden zunehmend Anstrengungen unternommen fossile Rohstoffe durch nachwachsende zu
substituieren und so einen Rohstoffwandel in der chemischen Industrie einzuleiten. Bio-Ethanol
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ist ein solcher nachwachsender und CO2-neutraler Rohstoff, aus dem als Plattformchemikalie eine
ganze Bandbreite an erdölbasierten Chemikalien hergestellt werden könnte, wie bereits in Kapitel
2.3 beschrieben ist.

Die Synthese von Bio-Ethanol basiertem Ethylenoxid, als vollständig bio-basierte Grundchemi-
kalie, ist in der Literatur bereits mehrfach ausgeführt. Prinzipiell werden zwei Syntheserouten für
diese Reaktion beschrieben, die in Schema 2.8 dargestellt sind. Zum einen die Route über Reak-
tion 1 zu Acetaldehyd, gefolgt von einer Isomerisierung (Reaktion 2) zum gewünschten Produkt.
Zum anderen ist die Syntheseroute über Ethen beschrieben, welches durch eine Dehydratisierung
(Reaktion 3) gebildet wird. Das Ethen kann anschließend durch eine Epoxidierung (Reaktion 4)
zu Ethylenoxid umgesetzt werden. In den folgenden Unterkapiteln soll auf die unterschiedlichen
Reaktionen eingegangen werden.

C2H5OH

0,5O 2

H 2
O

H 2
k1b

k1a

CH3CHO

H
2 O

k3

C2H4

k2

C2H4O

0,5O 2

k4

Schema 2.8: Reaktionsschema der in der Literatur beschriebenen Reaktionswege zur
Umsetzung von Ethanol C2H5OH zu Ethylenoxid C2H4O. Die Reaktions-
wege verlaufen dabei über Acetaldehyd CH3CHO oder über Ethen C2H4
als Zwischenprodukte.

2.5.1 Zweistufenprozess über Ethen

Zur Ethylenoxidsynthese auf Basis von Ethanol ist bis zum Zeitpunkt der Fertigstellung dieser
Arbeit nur ein industrieller Prozess technisch etabliert. Dieser beruht auf einem Zweistufenpro-
zess [160] und wurde von der Firma SCIENTIFIC DESIGN entwickelt. Bei diesem Prozess wird
Ethanol in einem ersten Schritt zu Ethen dehydratisiert (entspricht Reaktion 3 in Schema 2.8).
Zur Dehydratisierung wird der auf γ-Al2O3-MgO/SiO2 basierende SYNDOL-Katalysator einge-
setzt. [88;159] Das Ethen wird nach der Reaktion aufwendig aufgereinigt und gelagert, wie in Kapi-
tel 2.4.3 beschrieben. Anschließend wird das Ethen analog zu dem in Kapitel 2.2.1 beschriebenen
Epoxidierungsprozess, an einem Silberkatalysator zu Ethylenoxid umgesetzt (entspricht Reaktion
4 in Schema 2.8). Der Zweistufenprozess stellt damit eine Kombination von zwei bereits indus-
triell etablierten Prozessen dar und weist somit auch die Nachteile der beiden einzelnen Prozesse
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auf. Dazu zählen die energieintensive Produktaufreinigung der Ethanoldehydratisierung und, dass
bei der Ethylenoxidsynthese hohe Selektivitäten nur bei geringen Umsatzgraden erreicht werden
können.

Durch den Zweistufenprozess für die Umsetzung von Ethanol zu Ethylenoxid wurde eine nach-
wachsende, grüne Rohstoffbasis für die Produktion einer wichtigen Grundchemikalie geschaffen.
Auf Basis dieses Prozesses wird Bio-Ethylenoxid hergestellt, welches anschließend unter ande-
rem von Firmen wie COCA-COLA, HEINZ und FORD als grünes Ethylenglykol in Polyethylen-
terephthalat (PET) eingesetzt wird. Das PET, was dadurch zu etwa 30 gew.% aus nachwachsendem
Rohstoff besteht, findet Anwendung in Getränkeflaschen, Lebensmittelverpackung und auch als
Gewebe für Autositze.

2.5.2 Synthese von Acetaldehyd aus Ethanol

Die Synthese von Acetaldehyd auf Basis von Ethanol ist die älteste Methode, um Acetaldehyd im
Labormaßstab herzustellen. Hierbei gibt es zwei unterschiedliche Syntheserouten, wie in Schema
2.8 durch die Reaktionen 1a und 1b verdeutlicht ist. Zum einen kann Ethanol nach Reaktion 1a
dehydriert werden, wobei als weiteres Reaktionsprodukt neben Acetaldehyd Wasserstoff entsteht.
Als Katalysatoren für diese Reaktion sind Platin, Kupfer sowie die Oxide von Zink, Nickel und
Cobalt beschrieben. [161] Diese Reaktion war zu Beginn des 20. Jahrhunderts gegenüber der Oxi-
dationsroute (Reaktion 1b) präferiert. Da die Katalysatoren für die Dehydrierung allerdings häufig
regeneriert werden müssen, wurde ab ca. 1940 die oxidative Dehydrierung bevorzugt. Dabei wird
das Ethanol mit Sauerstoff oder Luft an Silber- oder Kupferkatalysatoren zu Acetaldehyd oxidiert.
Als Koppelprodukt dieser Reaktion entsteht mit Wasser zwar kein Wertprodukt wie Wasserstoff,
allerdings liefert die Reaktion mit einer Reaktionsenthalpie von ∆RH = −242kJmol−1 die Mög-
lichkeit einen Teil der Prozessenergie zurückzugewinnen. [161]

Im VEBA-Chemie-Prozess wird Ethanol mit Luft gemischt und bei 500 ◦C bis 650 ◦C über einen
Silberkatalysator geleitet. Die Ausbeuten von Acetaldehyd liegen dabei zwischen 97 % und 99 %.
Heute wird Acetaldehyd fast ausschließlich über den WACKER-HÖCHST-Prozess aus Ethen her-
gestellt. Als Katalysator für diese Reaktion wird eine wässrige Lösung aus PdCl2 und CuCl2 ein-
gesetzt.

In den 1950er Jahren, vor der Entwicklung des WACKER-HÖCHST-Prozesses, wurde von der
HÖCHST AG zudem ein Verfahren patentiert, um Acetaldehyd durch Isomerisierung aus Ethy-
lenoxid an γ-Al2O3 zu gewinnen. [162] Triebkraft für diese Reaktion war die deutlich höhere ther-
modynamische Stabilität des Acetaldehyds, das durch die Ringöffnung aus Ethylenoxid erhalten
wurde (vgl. Kapitel 2.2.2 Schema 2.3). Da Acetaldehyd heute an Bedeutung als Grundchemika-
lie verloren hat und in vielen Prozessen ersetzt wurde, ist Ethylenoxid das deutlich wertvollere
Produkt, weshalb dieser Prozess nicht mehr eingesetzt wird.
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2.5.3 Synthese von Ethylenoxid aus Acetaldehyd

Zur Isomerisierung von Acetaldehyd zu Ethylenoxid ist zum Zeitpunkt der Fertigstellung dieser
Arbeit nur eine Veröffentlichung bekannt. CHANG und KO untersuchten die Umsetzung von Ace-
taldehyd an X-Zeolithen bei 400 ◦C unter Sauerstoffausschluss bei Umsatzgraden von 25 % bis
30 %. Als Hauptprodukte wurden Kondensationsprodukte des Acetaldehyds wie das Aldolkon-
densationsprodukt Crotonaldehyd sowie Heterozyklen, wie Hydrofurane, und kurzkettige Alipha-
ten, wie Propen und 2−Pentene, gefunden. Als Nebenprodukt mit Selektivitäten von bis zu 11,1 %
wurde allerdings auch Ethylenoxid beobachtet, welches nach Meinung der Autoren durch Isome-
risierung an den sauren Zentren der Zeolithe aus Acetaldehyd gebildet wird. [163] Damit entspricht
die Reaktion der Rückreaktion der in Schema 2.3 dargestellten, thermodynamisch günstigen Iso-
merisierung von Ethylenoxid.

2.5.4 Einstufenprozesse

Wie in Kapitel 2.2.1 beschrieben, handelt es sich bei der technisch etablierten Synthesemetho-
de von Ethylenoxid aus Ethen um eine Reaktion, die nur bei geringen Umsatzgraden (<10 %)
hohe Selektivitäten von Ethylenoxid erreicht. Daher sind die katalytischen Ergebnisse von LIP-
PITS von besonderem Interesse. Die Autoren beobachteten die höchsten Ethylenoxidselektivitäten
bei der Umsetzung von Ethanol an geträgerten Münzmetallen. Sie konnten Selektivitäten von bis
zu 100 % für Goldkatalysatoren [165] und Kupferkatalysatoren [166] bei gleichzeitigem Vollumsatz
von Ethanol beobachten. Ethylenoxid konnte ebenfalls beobachtet werden, wenn die Reaktion un-
ter Sauerstoffausschluss durchgeführt wurde. Daraus folgerten die Autoren, dass eine Umsetzung
von Ethanol zu Ethylenoxid und Wasserstoff vorliegen muss. [164]

OH
O

+ H2

Schema 2.9: Reaktion von Ethanol zu Ethylenoxid und Wasserstoff.

Die Autoren konnten des Weiteren zeigen, dass die Katalysatoren unter Reaktionsbedingungen
in Abwesenheit von Sauerstoff desaktivierten, weshalb gefolgert wurde, dass Sauerstoff die Ver-
kokung des Katalysators verhindert, aber nicht aktiv an der Reaktion teilnimmt. Folglich wurde
der Reaktion die Reaktionsgleichung 2.9 zugeschrieben, was den Reaktionen 1a und 2 in Schema
2.8 entspricht.

Die Ergebnisse von LIPPITS und NIEUWENHUYS wurden durch die Arbeitsgruppe um BAR-
TEAU et al., die bereits als erste den Oxometallazyklus der Ethenepoxidierung nachweisen konn-
ten, versucht nachzustellen. Allerdings konnte bei diesen Untersuchungen kein Ethylenoxid nach-
gewiesen werden. Die Autoren gehen von einer Produktverwechslung durch LIPPITS und NIEU-
WENHUYS aus. [167]
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Ebenfalls basierend auf den Ergebnissen von LIPPITS und NIEUWENHUYS wurde eine Disser-
tation an der Universität Lille (Frankreich) angefertigt. [168] Dabei wurden die Experimente, die
LIPPITS und NIEUWENHUYS in Temperaturrampen durchführten, unter stationären Bedingungen
nachgestellt. Als Katalysatoren wurden in dieser Arbeit ebenfalls Kupfer, Silber und Goldkatalysa-
toren verwendet, die auf unterschiedlichen Trägern aufgebracht waren. Zwar konnten die höchsten
Selektivitäten von 100 % nicht reproduziert werden, aber der beste Katalysator, Kupfer geträgert
auf Titandioxid (TiO2), erreichte jedoch Ethylenoxidselektivitäten von über 60 %.

Obwohl LIPPITS in Abwesenheit von Sauerstoff die Ethylenoxidbildung beobachten konnten,
war dies unter den stationären Bedingungen von LOMATE nicht der Fall. Begründet wurde dies
durch eine mögliche Katalysatordesaktivierung. LOMATE konnte durch systematische Variation
des Sauerstoffgehalts im Reaktionsfeed zeigen, dass der Umsatzgrad und die Selektivität des Se-
lektivoxidationsprodukts Ethylenoxid umso höher sind, desto mehr Sauerstoff im Reaktionsfeed
vorhanden ist. Bei konstantem Sauerstoffgehalt konnte durch Variation der Temperatur gezeigt
werden, dass die Ethylenoxidselektivität umso höher ist, je höher der Ethanolumsatzgrad ist. [168]

Beide Beobachtungen, nämlich dass die Ethylenoxidselektivität sowohl mit zunehmendem Sauer-
stoffgehalt als auch mit zunehmendem Umsatzgrad steigt, sind für eine Selektivoxidation, der die
Bildung von Ethylenoxid zugrunde liegt, außergewöhnlich. Besonders der direkte Vergleich der
Ergebnisse von LOMATE mit der Direktoxidation von Ethen an Silber, bei der entgegengesetzte
Trends beobachtet werden, macht deutlich, dass es sich um einen gänzlich anderen Reaktionsme-
chanismus handeln muss.

Dass Ethylenoxid aus Ethanol in einem Einstufenprozess nicht unbedingt über Acetaldehyd ge-
bildet werden muss, zeigt die Veröffentlichung von MARTINS und MOTA [169]. In der ausschließ-
lich in portugiesisch veröffentlichten Arbeit, konnten die Autoren durch Verwendung eines bi-
funktionellen Katalysators Ethanol zu Ethen dehydratisieren (entspricht Reaktion 3 in Schema 2.8)
und anschließend am selben Katalysator epoxidieren (Reaktion 4). Die Brasilianer verwendeten
als Katalysatoren mit Kupfer und Silber ausgetauschte beta-Zeolithe. Die beobachteten Hauptpro-
dukte der Reaktion waren die Dehydratisierungsprodukte Ethen und Diethylether. Mit geringen
Selektivitäten von 2 % (Ag-beta) und 9 % (Cu-beta) wurde Ethylenoxid als Nebenprodukt beob-
achtet. [169]
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Motivation und Aufgabenstellung

In der westlichen Welt findet seit einigen Jahren ein politisches und gesellschaftliches Umdenken
statt. Worte wie Nachhaltigkeit, Klimaneutralität und ökologischer Fußabdruck sind aus öffentli-
chen Diskursen kaum mehr wegzudenken. Als Folge fordern Verbraucher zunehmend nachhaltige-

re und grünere Alternativen zu den auf fossilen Rohstoffen basierten Produkten. Darauf reagieren
sowohl die Wirtschaft als auch die Politik. Vonseiten der Politik werden beispielsweise Gesetze
erlassen, durch die der Ausstoß von Treibhausgasen wie CO2 und Methan reguliert und vor al-
lem verringert werden soll. Gleichzeitig werden Forschungsmittel bereitgestellt, um neue, grüne-

re Technologien zu erforschen. Möglichkeiten den ökologischen Fußabdruck zu verkleinern sind
beispielsweise die Verwendung regenerativer Energien, Recycling und die Substitution von fos-
silen Rohstoffen durch nachwachsende. In der chemischen Industrie wird seit Jahrzehnten durch
Optimierung bestehender Prozesse deren Energie- und Rohstoffeffizienz erhöht und damit deren
ökologischer Fußabdruck verkleinert. Außerdem wird versucht durch neue Technologien nach-
wachsende Rohstoffe zur Herstellung von Plattformchemikalien zu erschließen. Dadurch wird ein
Rohstoffwandel von fossilen zu nachwachsenden Rohstoffen eingeleitet.

Ethanol ist als eine solche Plattformchemikalie gut geeignet, da es durch Fermentation von
zucker-, stärke- und lingocellulosehaltigen Rohstoffen vergleichsweise einfach und in großen
Mengen zugänglich ist. Des Weiteren kann aus Ethanol eine Bandbreite an Grundchemikalien, wie
zum Beispiel Ethylenoxid hergestellt werden. So gibt es den technischen Prozess von SCIENTIFIC

DESIGN, in welchem Ethanol zu Ethylenoxid umgesetzt wird (vgl. Kapitel 2.5.1). Dieser beruht
auf zwei bereits technisch etablierten Verfahren, nämlich der Ethanoldehydratisierung und der
anschließenden Ethenepoxidierung. Durch eine energieintensive Aufreinigung des Ethens (vgl.
Schema 2.9) wird der ökologische Fußabdruck des Gesamtprozesses der Umsetzung von Ethanol
zu Ethylenoxid jedoch wieder deutlich verschlechtert.

Wie in Kapitel 2.5 dargelegt, sind in der Literatur allerdings Alternativen zu diesem Prozess
beschrieben. Diese beruhen nur auf einer einstufigen, direkten Synthese, wodurch die energiein-
tensive Aufreinigung des Ethens wegfällt. Diese Direktsynthesen von Ethylenoxid aus Ethanol
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stellen aufgrund ihrer hohen Ethylenoxidselektivität bei gleichzeitig hohem Ethanolumsatzgrad
eine, vor allem auch wirtschaftlich besonders attraktive Syntheseroute dar.

Ziel dieser Arbeit ist die Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol ohne die Aufreinigung mögli-
cher Zwischenprodukte. Dabei soll die industrielle Realisierbarkeit eines solchen Prozesses immer
im Fokus stehen. Die im vorhergehenden Kapitel beschriebenen Direktsynthesen von Ethylen-
oxid aus Ethanol bilden dabei den Ausgangspunkt dieser Arbeit. Durch die Reproduktion und
die Bewertung dieser Syntheserouten soll ein besseres Verständnis dieser Direktsynthesen erreicht
werden. Die Direktsynthesen von Ethylenoxid sollen dabei mit den technisch etablierten Synthese-
routen verglichen werden. Vor dem Hintergrund einer bio-basierten und grünen Synthese sind die
Effizienzen der Prozesse von besonderem Interesse. Durch reaktionstechnische Untersuchungen
und eine Katalysatoroptimierung soll zudem der erfolgversprechendste Prozess weiter optimiert
werden. Grundlage dafür soll ein tiefergehendes Verständnis der Reaktion und des Reaktionsme-
chanismus liefern.
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4.1 Verwendete Chemikalien

Die in dieser Arbeit verwendeten Chemikalien sind in Tabelle 4.1 aufgeführt. Alle Chemikali-
en wurden, sofern nicht im Verwendungszweck explizit beschrieben, ohne weitere Aufreinigung
eingesetzt.

Tabelle 4.1: Verwendete Chemikalien und Gase sowie deren Bezugsquelle und Reinheit.
Chemikalienname Bezugsquelle Reinheit

2-Penten (cis/trans) Fluorochem Ltd. ≥95 %
2,3-Dimethyl-2-buten Aldrich Chemie 98 %
12-Wolframatokieselsäure Hydrat Sigma-Aldrich ≥99 %
Acetaldehyd Sigma-Aldrich 99 %
Ammoniaklösung (aq. 25 %) Merck KGaA p.a .
Ammoniumnitrat Merck KGaA p.a.
Cäsiumhydroxidlösung (aq. 50 %) Sigma-Aldrich 99 %
Diethylether Sigma-Aldrich ≥99,7 %
Ethanol Sigma-Aldrich 99,95 %
Ethen Westfalen 99,95 %
Ethylenoxid in N2 Linde AG 20 %
Ethylendiamin Sigma-Aldrich ≥99 %
Kupfer(II)nitrat-Trihydrat Sigma-Aldrich ≥99,8 %
Kupfer(II)sulfat-Pentahydrat Riedel-de Haën AG ≥99,8 %
Oxalsäure Dihydrat Alfa Aesar 99,5 - 102,5 %
Propen in N2 Westfalen 10 %
Schwefelsäure (0,5M) Sigma-Aldrich Reag. Ph Eur, USP
Silber(I)oxid Sigma-Aldrich ≥99 %
Zirkonium(IV)oxinitrat hydrat Sigma-Aldrich 99 %
sunliquid®-Bio-Ethanol Clariant 98,7 %
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4.2 Katalysatorsynthese

4.2.1 Katalysatoren für die Direktsynthese von Ethylenoxid aus Ethanol
oder Acetaldehyd

In diesem Kapitel sind die Synthesen und Vorbehandlungen der Katalysatoren zur Reproduktion
der Ethylenoxid-Direktsynthese aus Ethanol und Acetaldehyd beschrieben. Für die Reprodukti-
on der Untersuchungen von CHANG und KO [163] wurde ein Na-X-Zeolith (STREM CHEMICALS,
INC., LOT-Nummer: 14247S, nSi/nAl = 1,28) eingesetzt. Um eventuell vorhandene organische
Rückstände zu entfernen, wurde der Zeolith bei 500 ◦C für 5 h unter synthetischer Luft (40 Lh−1)
mit einer Aufheizrate von 1 ◦Cmin−1 in einem Muffelofen kalziniert. Für den Ionenaustausch zur
Synthese eines H,Na-X-Zeolithen wurde der Na-X Zeolithe mit Ammoniumnitrat ausgetauscht.
Dazu wurde 1 g des Zeoliths in 50 mL einer 0,01 M wässrigen Ammoniumnitratlösung bei Raum-
temperatur suspendiert, über Nacht gerührt, abfiltriert und anschließend nitratfrei (≤10 mgL−1)
gewaschen. Der erhaltene Feststoff wurde über Nacht bei 100 ◦C getrocknet. Anschließend wurde
der Katalysator mit einer Heizrate von 1 ◦Cmin−1 auf 500 ◦C erhitzt und für 5 h in synthetischer
Luft kalziniert.

Zur Reproduktion der Untersuchungen von MARTINS und MOTA [169] wurde ein H-beta-Zeolith
(ZEOCat PB Beta, nSi/nAl = 11,6) eingesetzt. Dieser wurde mit einer wässrigen 1 M Kupfer(II)-
nitrat-Lösung bei Raumtemperatur suspendiert, über Nacht gerührt, abfiltriert und anschließend
nitratfrei (Nitratkonzentration in der Waschlösung ≤10 mgL−1) gewaschen. Der erhaltene Fest-
stoff wurde über Nacht bei 100 ◦C getrocknet und anschließend in einem Muffelofen unter syn-
thetischer Luft kalziniert. Die Heizrate betrug 1 ◦Cmin−1 mit einer Haltezeit von 5 h bei 500 ◦C.
Für den Einsatz in der Versuchsanlage wurde das erhaltene Katalysatorpulver gepresst und als
Siebfraktion mit einer Korngröße von 200 µm bis 315 µm verwendet.

Zur Reproduktion der Untersuchungen von LIPPITS und NIEUWENHUYS [165], LOMATE [168]

und SILBAUGH et al. [167] wurden entsprechend mit Kupfer(II)nitrat-Trihydrat imprägniert und
aufgefällte γ-Aluminiumoxid- und Titandioxidkatalysatoren hergestellt. Dazu wurden nach den
jeweiligen Vorschriften der Kupferpräkursor in demineralisiertem Wasser gelöst und unter Rühren
der zugehörige Katalysatorträger als Feststoff zugegeben. Zur Reproduktion der Arbeiten von LIP-
PITS und NIEUWENHUYS [165] und SILBAUGH et al. [167] wurde dementsprechend als Katalysator-
träger ein Anatas (TiO2) eingesetzt und zur Nachstellung der Untersuchungen von LOMATE [168]

ein γ-Al2O3 . Die Suspension wurde für weitere 4 h gerührt und der Träger so imprägniert, be-
vor das Wasser bei vermindertem Druck in einem Rotationsverdampfer entfernt wurde und so der
Kupferpräkursor auf den Träger aufgefällt wurde. Daraufhin wurden die Katalysatoren in einem
Muffelofen bei 120 ◦C für 5 h unter synthetischer Luft (40 Lh−1) getrocknet und anschließend bei
mit einer Aufheizrate von 1 ◦Cmin−1 bei 400 ◦C kalziniert. Die Synthesen der Kupferkatalysatoren
wurden weitestgehend von Frau Friederes im Rahmen einer Masterarbeit durchgeführt.
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4.2.2 Katalysatoren für die Epoxidierung von Ethen

Die Herstellung der auf Silber basierenden Epoxidierungskatalysatoren beruht auf einer Paten-
tanmeldung von SCIENTIFIC DESIGN [170]. Dazu wurde ein α-Al2O3, welches ebenfalls von der
Firma SCIENTIFIC DESIGN stammt, als Siebfraktion von 200 µm bis 315 µm zunächst mit de-
mineralisiertem Wasser gewaschen und bei 150 ◦C über Nacht im Muffelofen getrocknet. Für das
incipient-wetness Verfahren wurde eine Imrägnierlösung nach folgender Vorschrift hergestellt: Ein
Äquivalent Silber(I)oxid wurde in demineralisiertem Wasser (13,5 g pro Gramm Silber(I)oxid)
bei Raumtemperatur suspendiert. Nach langsamer Zugabe von einem Äquivalent Oxalsäure und
anschließendem Rühren für 15 min, wurde der braune Rückstand abfiltriert, mit demineralisier-
tem Wasser gewaschen und getrocknet. Der erhaltene Feststoff wurde in einem Kolben vorgelegt
und in einem Eisbad gekühlt. Anschließend wurden zu dem Feststoff langsam, unter ständigem
Rühren, zwei Äquivalente einer 72 %ige Ethylendiaminlösung zugetropft und für weitere 2 h ge-
rührt. Dabei wurde darauf geachtet, dass bei der Zugabe von Ethylendiamin die Lösungstempera-
tur 30 ◦C nicht überstieg. Abschließend wurde die Lösung über einen Blaubandfilter filtriert und
unter Lichtausschluss gelagert.

Zur Imprägnierung des Trägers wurde die zuvor hergestellte Lösung mit einer Spritze aufge-
nommen und über eine 0,4 mm dicke Kanüle auf den frisch getrockneten Träger bis zu einem
Gewichtsverhältnis von 185:400 von Lösung zu Feststoff gegeben. Letzterer wurde dabei perma-
nent mit einem Spatel von Hand durchmischt. Der erhaltene leicht bräunliche Feststoff wurde
anschließend unter Stickstoff bei 100 ◦C für 4 h getrocknet, daraufhin unter synthetischer Luft in
1 h auf 400 ◦C geheizt und anschließend für 30 min kalziniert. Um die finale Silberbeladung von
16 gew.% zu erhalten, wurde der Imprägnier- und der Kalzinierschritt einmal wiederholt.

4.2.3 Katalysatoren für die Dehydratisierung von Ethanol

4.2.3.1 Zeolithe und Silikoalumophosphate

In dieser Arbeit wurde mit den in Tabelle 4.2 aufgelisteten Zeolithen gearbeitet. Die kommerzi-
ellen Katalysatoren wurden dabei vor ihrer Verwendung in einem Muffelofen bei 500 ◦C unter
synthetischer Luft für 4 h mit einer Heizrampe von 1 ◦Cmin−1 kalziniert. Der in dieser Arbeit ver-
wendete SAPO-34 wurde von Herrn Prof. Hunger in seiner unkalzinierten, mit Templat stabilisier-
ten Form erhalten. Um diesen in die H-Form zu überführen und das Templat zu entfernen, wurde
er nach einer in der Literatur beschriebenen Vorschrift [171] behandelt. Dazu wurde der SAPO-34
zunächst unter trockenem Stickstoff in einem Muffelofen auf 120 ◦C erhitzt und für 4 h ausgeheizt.
Anschließend wurde mit einer Heizrate von 1 ◦Cmin−1 auf 600 ◦C aufgeheizt und bei Erreichen
der Temperatur das durchströmende Gas von Stickstoff auf synthetische Luft gewechselt. Die ka-
talytischen Untersuchungen der ZSM-5-Zeolithe zur Ethanoldehydratisierung erfolgte im Rahmen
einer Masterarbeit, durchgeführt von Frau Beurer.
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Tabelle 4.2: Verwendete H-ZSM-5-Zeolithe und deren Bezugsquelle. Die in Klammern
angegebenen Zahlen geben das jeweilige nSi/nAl–Verhältnis an.
Material Bezugsquelle

H-ZSM-5 (30) CU CHEMIE UETIKON AG
H-ZSM-5 (45) CU CHEMIE UETIKON AG
H-ZSM-5 (95) CLARIANT PRODUKTE (DEUTSCHLAND) GMBH
H-ZSM-5 (205) CU CHEMIE UETIKON AG

4.2.3.2 Wolframatokieselsäure geträgert auf SiO2

Die Wolframatokieselsäure (STA) wurde mittels incipient-wetness Imprägnierung auf Aerosil 200V
geträgert. Da das Trägermaterial Aerosil 200V jedoch unporös ist, wurde dieses zuvor mit einem
Pressdruck von 200 kN für 1 h gepresst, anschließend zerstoßen und gesiebt. Die erhaltene Sieb-
fraktion von 200 µm bis 315 µm Durchmesser, die über Mesoporen zwischen den Primärpartikeln
verfügt, wurde als Träger für die Imprägnierung eingesetzt.

Die Imprägnierlösung wurde hergestellt, indem 5,756 g STA in 10 g demineralisiertem Wasser
gelöst wurden. Vor der Imprägnierung wurde der Katalysatorträger für mindestens 16 h bei 120 ◦C
in einem Muffelofen ausgeheizt. Die Imprägnierung erfolgte je nach Beladungsgrad mit unter-
schiedlichen Mengen an Imprägnierlösung, die unter ständigem Rühren über eine 0,4 mm dicke
Kanüle auf den Katalysatorträger getropft wurde. Anschließend wurde der imprägnierte Träger
analog zur Vorbehandlung getrocknet. Bei Beladungsgraden über 20 gew.% wurde mehrfach im-
prägniert, wobei der Katalysator zwischen den einzelnen Imprägnierschritten jeweils getrocknet
wurde. Die katalytischen Untersuchungen der STA zur Ethanoldehydratisierung erfolgten im Rah-
men zweier Masterarbeiten, durchgeführt von den Herren Bier und Öttinger.

Zur Modifizierung der geträgerten STA-Katalysatoren mit Cäsiumionen wurden diese mit un-
terschiedlichen Mengen an Cäsiumhydroxidlösung imprägniert. Die Imprägnierung erfolgte wie
bei der Synthese der STA-Katalysatoren nach der incipient-wetness Methode. Dazu wurde der
bei 120 ◦C getrocknete Katalysator mit 0,75 g einer 50 %iger Cäsiumhydroxidlösung, die mit wei-
teren 10 g Wasser verdünnt war, unter ständigem Rühren imprägniert. Anschließend wurde der
Katalysator erneut bei 120 ◦C über Nacht getrocknet.

4.2.3.3 Sulfatiertes Zirkoniumdioxid

Die Synthese von sulfatiertem Zirkoniumdioxid erfolgte nach der folgenden Vorschrift, die der Li-
teratur [172] entlehnt ist. Dazu wurde zu einer 15 %igen wässrigen Zirkonium(IV)oxynitrat-Hexa-
hydratlösung unter kräftigem Rühren bei Raumtemperatur eine 10 %ige Ammoniaklösung zuge-
tropft, bis ein pH-Wert von 9-10 erreicht wurde. Das Reaktionsgemisch wurde für 2 h gerührt, der
ausgefallene Feststoff abfiltriert und nitratfrei (≤10 mgL−1) gewaschen. Der erhaltene Feststoff
wurde in einem Muffelofen für 16 h unter synthetischer Luft bei 110 ◦C getrocknet.
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Zur Modifizierung mit Sulfat wurde das erhaltene Hydroxid mit 2 mL 0,5 molL−1 H2SO4 pro
Gramm Feststoff über Nacht bei 80 ◦C ohne Rückfluss gerührt, sodass das Wasser evaporierte.
Das erhaltene weiße Pulver wurde erneut in einem Muffelofen für 3 h bei 110 ◦C getrocknet, mit
einer Rampe von 1 ◦Cmin−1 auf 500 ◦C geheizt und für 3 h unter synthetischer Luft kalziniert.
Die katalytischen Untersuchungen des sulfatierten Zirkoniumdioxids zur Ethanoldehydratisierung
erfolgte im Rahmen einer Masterarbeit, durchgeführt von Herrn Öttinger.

4.3 Charakterisierungsmethoden

4.3.1 Chemische Analyse

Zur Analyse der elementaren Zusammensetzung der Katalysatoren und Katalysatorträger wur-
de die optische Emissionsspektrometrie mit induktiv gekoppeltem Plasma genutzt. Die Analysen
wurden sowohl an einem Vista-MPX CCD Simultaneous ICP-OES der Firma VARIAN als auch
an einem Avio 200 Optical Emission Spectrometer der Firma PERKINELMER durch Frau Fingerle
durchgeführt. Die Proben wurden zuvor chemisch und thermisch aufgeschlossen.

4.3.2 Röntgenpulverdiffraktometrie

Zur Strukturanalyse der in dieser Arbeit verwendeten Feststoffkatalysatoren wurde die Röntgen-
pulverdiffraktometrie (XRD) verwendet. Dazu wurde ein axs-D8-ADVANCE Röntgendiffrakto-
meter der Firma BRUCKER verwendet. Mit einer CuKα - Röntgenstrahlung mit einer Wellenlänge
von 1,5406 Å, einem Strom von 30 mA und einer Beschleunigungsspannung von 35 kV, wurde die
Beugung der Röntgenstrahlung an den Pulverproben winkelabhängig gemessen. Der gemessene
Winkelbereich (2θ ) lag zwischen 5 ◦ und 60 ◦.

4.3.3 Stickstoffphysisorption

Zur Bestimmung der spezifischen Katalysatoroberflächen wurden Stickstoffphysisorptionsmes-
sungen nach der BET-Methode (Brunner, Emmet und Teller) durchgeführt. Die Messungen wur-
den von Herrn Dr. Heuchel, Frau Häussermann und Frau Beurer durchgeführt. Dazu wurden die
Katalysatorproben zunächst unter vermindertem Druck (≤0,02 mbar) bei 250 ◦C für 16 h ausge-
heizt. Die anschließende Stickstoffadsorption erfolgte bei −196 ◦C. Verwendet wurde ein Auto-
sorb 3B von QUANTACHROME INSTRUMENTS.

4.3.4 Festkörper-NMR-Spektroskopie

Die 1H-MAS-NMR Untersuchungen wurden an einem BRUKER Avance III 400 WB Spektrometer
bei Resonanzfrequenzen von 400,1 MHz mit einer Rotationsfrequenz von 8 kHz in 4 mm Rotoren
durchgeführt. 1H-MAS-NMR Spektren wurden nach einer Single-Puls Anregung von π/2 mit ei-
ner Wiederholungszeit von 20 s erhalten. Quantitative 1H-MAS-NMR Messungen wurden unter
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Verwendung von einem 35H,65Na-Y-Zeolith (Dekationisierungsgrad von 35 %) als externem In-
tensitätsstandard durchgeführt. Zur Signaltrennung und Bestimmung der relativen Signalintensi-
täten wurden 1H-MAS-NMR Differenzspektren der untersuchten unbeladenen und ammoniakbe-
ladenen Proben verwendet. Für die Berechnung der Anzahl von NH +

4 an ehemaligen Brønsted-
säurezentren und von NH3, das an Lewissäurezentren koordiniert wurde, wurden die integralen
Intensitäten der entsprechenden 1H-MAS-NMR Signale durch vier bzw. drei geteilt.

Vor der Beladung der untersuchten Katalysatoren mit Sondenmolekülen wurden sie durch Eva-
kuierung (p <10−5 bar) bei 250 ◦C dehydratisiert. Die Ammoniakbeladung der dehydratisierten
Katalysatoren wurde in einer Vakuumapparatur durch Adsorption von 100 mbar Ammoniak bei
25 ◦C für 10 min durchgeführt, gefolgt von einer Evakuierung (p <10−5 bar) bei 180 ◦C für 2 h.
Die Probenmessungen wurden von Herrn Prof. Hunger durchgeführt.

4.3.5 Elektronenmikroskopie

Um die Größe der Primärpartikel der verwendeten Katalysatoren zu untersuchen, wurden Aufnah-
men mit einem Rasterelektronenmikroskop (REM) des Typs Mikroskop 44, der Firma CAM SCAN

aufgenommen. Die Pulverproben wurden dazu auf einen Probenträger aufgebracht und bei einer
Anregungsspannung von 15 kV untersucht. Die Messungen wurden von Herrn Dr. Mack und Frau
Häussermann durchgeführt.

Für Aufnahmen mit einer höheren Auflösung wurde ein Transmissionselektronenmikroskop
(TEM) verwendet. Zur Probenvorbereitung wurden die Katalysatoren in Isopropanol suspendiert,
auf Kupfergrids aufgebracht, getrocknet und anschließend im Hochvakuum des TEM vermessen.
Das verwendete Modell FED CM200 des Herstellers PHILIPPS war zudem mit einem Detektor
für energiedispersive Röntgenspektroskopie (EDX) von EDAX ausgestattet. Die TEM und TEM-
EDX Messungen wurden durchgeführt von Herrn Rößner und Herrn Hildebrand.

4.3.6 Temperaturprogrammierte Desorption von Ammoniak

Die temperaturprogrammierte Desorption von Ammoniak wurde an einem Autosorb iQ der Firma
QUANTACHROME INSTRUMENTS durchgeführt. Dazu wurde der zu untersuchende Katalysator in
einer Probenzelle zunächst unter inerter Atmosphäre bei 250 ◦C ausgeheizt. Anschließend wurde
die Katalysatorprobe zunächst 1 h bei 120 ◦C mit Ammoniak und daraufhin für 1 h mit Helium
durchströmt, um überschüssiges und ausschließlich physisorbiertes Ammoniak auszutragen. An-
schließend wurden mittels Wärmeleitfähigkeitsdetektor (WLD) veränderte Gaszusammensetzun-
gen in dem aus der Probenzelle ausströmendem Gas detektiert, während die Zelle von 120 ◦C auf
850 ◦C mit 5 ◦Cmin−1 aufgeheizt wurde. Die Endtemperatur wurde für 30 min gehalten, bevor die
Probe abgekühlt wurde.
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4.3.7 Temperaturprogrammierte Reduktion

Die temperaturprogrammierte Reduktion (TPR) wurde an einem Autosorb iQ der Firma QUAN-
TACHROME INSTRUMENTS durchgeführt. Dazu wurde der Katalysator in einer Probenzelle zu-
nächst unter inerter Atmosphäre bei 250 ◦C ausgeheizt und auf 40 ◦C abgekühlt. Anschließend
wurde die Katalysatorprobe mit 5 Vol.%, 10 Vol.% oder 15 Vol.% H2 in N2 durchströmt und mit
5 ◦Cmin−1 auf 850 ◦C aufgeheizt. Der H2-Verbrauch durch die Reduktion des Katalysators in der
Probenzelle wurde mittels WLD detektiert.

4.4 Katalytische Messungen

4.4.1 Beschreibung der Strömungsapparaturen

Die katalytischen Untersuchungen der verschiedenen Katalysatoren fanden in den Versuchsanla-
gen 1 und 2 statt, deren Fließbilder in Abbildung A.1 bzw. in Abbildung 4.1 gezeigt sind. Die
Anlagen sind sehr ähnlich konzipiert und unterscheiden sich hauptsächlich darin, dass an Ver-
suchsanlage 2 zwei Reaktoren hintereinander betrieben werden können, wohingegen in Versuchs-
anlage 1 nur ein Reaktor verbaut ist. Zusätzlich ist Anlage 2 auch für Drücke bis 3,5 bar ausgelegt
und verfügt daher über ein Druckhalteventil nach den Reaktoren, wohingegen Anlage 1 nur bei
Umgebungsdruck betrieben werden kann.

Das folgende gilt für beide Versuchsanlagen. Die Apparaturen lassen sich für den einfacheren
Überblick in unterschiedliche Bereiche bzw. Zonen einteilen. Der Reaktionsfeed wird am Eingang
der Anlage (links) zusammengestellt. Die Hauptgase, die in dieser Arbeit für den Feed verwendet
wurden, sind synthetische Luft, Ethen und Stickstoff. Feedzusammensetzungen konnten durch die
Steuerung von Massendurchflussreglern (MFC) variiert werden. Der Ethanolpartialdruck wurde
durch einen Sättiger eingestellt, der durch einen Kryostaten beheiz- und kühlbar war. Aus Gründen
des Explosionsschutzes konnte der Sättiger nur mit Stickstoff und nicht mit synthetischer Luft
durchströmt werden.

Die Reaktionszone befindet sich in der Mitte der Anlagen mit den Reaktoren, die jeweils im By-
pass betrieben werden können. Eingesetzt wurden, wenn nicht explizit anders angegeben, in dieser
Arbeit Katalysatorschüttungen mit einer Korngröße zwischen 200 µm und 315 µm. Diese wurden
in die Reaktoren gegeben, die einen Durchmesser von 6 mm in Anlage 1 und 8 mm in Anlage 2 be-
sitzen. Die Katalysatoren wurden dabei jeweils auf eine Fritte gegeben und ein Thermoelement zur
Aufzeichnung der Katalysatorbetttemperatur im ersten Drittel der Katalysatorschüttung platziert.
Eingestellt wurde die Temperatur des Katalysatorbetts durch die Regelung der Manteltemperatur
des Reaktors. In Anlage 1 geschah dies durch einen Röhrenofen, in welchen der Reaktor platziert
wurde. Die Beheizung der Reaktoren in Anlage 2 erfolgte durch Heizpatronen in passgenau ange-
fertigten Aluminiumblöcken, die an den Reaktor angepresst wurden. Die Katalysatorschüttungen
wurden ausnahmslos vertikal von oben nach unten durchströmt.

51



Kapitel 4 Experimenteller Teil

Abbildung 4.1: Fließbild der Versuchsanlage 2.52



4.4 Katalytische Messungen

Nach der Reaktionszone wurde der Produktgasstrom durch einen Gaschromatographen (GC),
der in Anlage 1 um einem Massenspektrometer (MS) erweitert war, geleitet. Die Gaschromatogra-
phen ermöglichten eine Analyse der Reaktionsfeedzusammensetzung, wenn der Reaktor im By-
pass betrieben wurde, sowie die Quantifizierung der Reaktionsprodukte. Durch das Massenspek-
trometer war zudem eine zweifelsfreie Identifizierung von Reaktanten und Produkten möglich,
wodurch beispielsweise Produktverwechslungen ausgeschlossen werden konnten. GC Messungen
konnten in einem zeitlichen Abstand von etwa 40 min aufgenommen werden. In Kapitel 4.4.3 wird
detaillierter auf die Messungen und die verwendete Analytik eingegangen.

Da das Produkt Ethylenoxid toxisch ist, wurde jeweils eine katalytische Nachverbrennung in
den beiden Versuchsanlagen installiert, bevor das Abgas abgesaugt wurde. Durch die Umsetzung
an einem Totaloxidationskatalysator bei Temperaturen von circa 350 ◦C in einem Überschuss syn-
thetischer Luft wurde das Gefährdungspotential der Anlagen erheblich gesenkt. Weitere Sicher-
heitsvorkehrungen der beiden Versuchsanlagen sind Notabschaltungen bei einem Erhitzen eines
der untersuchten Katalysatorbetten in der Reaktionszone der Anlage auf Temperaturen über 450 ◦C
sowie Überstromventile. Letztere entspannen den Überdruck in den Versuchsanlagen in die kata-
lytische Nachverbrennung, wenn der Betriebsdruck der Anlagen 2 bar absolut übersteigt.

4.4.2 Durchführung katalytischer Messungen

Vor dem Start der katalytischen Messungen wurde die Schüttdichte des jeweiligen Katalysators
bestimmt. Dazu wurden unterschiedliche Volumina der Katalysatorschüttungen wiederholt in ei-
nem Messzylinder ausgewogen. Dadurch konnte über die in den Reaktor eingewogene Katalysa-
tormasse dessen Volumen nach Gleichung 4.8 berechnet werden. Mit Hilfe des Katalysatorvolu-
mens konnte über den Gesamtvolumenstrom V̇ges. die für das jeweilige Experiment gewünschte
Raumgeschwindigkeit (GHSV) des Reaktionsfeeds nach Gleichung 4.7 eingestellt werden. Die
Volumenströme der einzelnen Komponenten konnten durch MFCs geregelt werden. Eine Ausnah-
me bildete dabei das Ethanol, welches über einen Sättiger zugeführt wurde. Durch die Variation
der Sättigertemperatur über einen Kryostaten konnte der Ethanoldampfdruck nach der ANTOINE-
Gleichung gezielt eingestellt werden:

pEtOH

mmHg
= 10A− B

C+T/◦C . (4.1)

Die ANTOINE-Parameter A=8,20417, B=1642,89 und C=230,3 [173] sind empirische Parameter1.

Nach der Einwaage des Katalysators in den Reaktor wurde letzterer in die Versuchsanlage ein-
gesetzt, mit Stickstoff gespült und auf Reaktionstemperatur geheizt. Während des Aufheizens im
Bypass wurde der Reaktionsfeed eingestellt und analysiert. Bevor vom Bypass des Reaktors auf
Reaktion geschaltet wurde, wurden mindestens drei Messungen mit konstanter Feedzusammen-
setzung im Bypass abgewartet. Auf Grundlage der Bypassmessungen wurden anschließend Um-

1Gültigkeit der Parameter im Temperaturbereich von −57 ◦C bis 80 ◦C [173]
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satzgrade und Selektivitäten nach Gleichungen 4.3 bzw. 4.4 berechnet. Druck und Temperatur des
Katalysatorbetts sowie des Reaktormantels wurden während der katalytischen Messungen auf-
gezeichnet. Wurde eine Reaktion bei unterschiedlichen Temperaturen durchgeführt, wurden diese
Temperaturen in randomisierter Reihenfolge mit einem Wiederholungspunkt angefahren. Jede Re-
aktionstemperatur wurde dabei für mindestens fünf aufeinanderfolgende GC Messungen konstant
gehalten. Nach der Beendigung einer Reaktion, wurde der Reaktor mit Stickstoff gespült und ab-
gekühlt. Anschließend wurden die Katalysatoren in der Regel mittels XRD untersucht, um eventu-
elle strukturelle Veränderungen aufzeigen zu können. Konnten solche Veränderungen beobachtet
werden, sind diese bei den entsprechenden Experimenten diskutiert.

4.4.3 Analyse von Reaktionsströmen mittels Gaschromatographie und
Massenspektometrie

Zur Analyse der Reaktionsfeedzusammensetzung und der Produktzusammensetzung wurden an
beiden Versuchsanlagen Gaschromatographen von AGILENT vom Typ 7890B verwendet. Die Per-
manentgase wozu O2, N2, CO2, CO und Methan zählen wurden über einen WLD analysiert. Zur
Trennung der Permanentgase wurde eine Säulenschaltung aus einer gepackten Molsiebsäule (5A,
1,5 m, Durchmesser 1 mm) und zwei gepackten Plot-Q (je 1,5 m, Durchmesser 1 mm) verwendet.
Organische Verbindungen wurden über einen Flammionisationsdetektor (FID) analysiert. Dazu
wurden die Verbindungen über eine RT-U-Bond Säule mit einer Länge von 30 m, einem Säulenin-
nendurchmesser von 0,53 mm und einer Filmdicke der stationären Phase von 20 µm getrennt. An
dem Gaschromatographen der Versuchsanlage 1 wurde zudem ein Massenspektrometer des Typs
5977B verwendet. Der massenselektive Detektor (MSD) war parallel zum FID verbaut, wodurch
eine eindeutige Identifizierung von Reaktionsprodukten möglich war. Zur Trennung der Gase wur-
de folgendes Temperaturprogramm verwendet:

40 ◦C 4min−−−→ 40 ◦C 8◦Cmin−1

−−−−−→ 160 ◦C 14min−−−→ 160 ◦C.

Die Dauer zwischen zwei GC-Messungen betrug zwischen 37 min und 40 min. In Abbildung A.2
sind beispielhaft charakteristische Chromatogramme für die jeweiligen Detektoren dargestellt. Für
die Berechnung der Reaktantenkonzentrationen ci wurde die Signalfläche der jeweiligen Reaktan-
ten in den Gaschromatogrammen nach folgender Formel berechnet:

ci = m−1
i ·Signali. (4.2)

Die Kalibrierfaktoren m der Reaktanten sind in Tabelle A.2 angegeben.
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4.4.4 Datenextraktion zur Reproduktion der Literatur

Zur Reproduktion von Literaturdaten und zur Einordnung eigener Ergebnisse in den Stand des
Wissens wurden Daten aus Literaturstellen extrahiert. Waren die Daten nicht als Zahlenwerte an-
gegeben sondern ausschließlich graphisch dargestellt, wurden diese mittels einer Software ausge-
lesen. Die Datenextration erfolgte mit der Software WebPlotDigitizer2. Die Literaturstellen, aus
der die Daten extrahiert wurden, sind zu den jeweiligen Darstellungen in dieser Arbeit angegeben
und als solche kenntlich gemacht.

4.5 Definition relevanter Größen

4.5.1 Umsatzgrade, Selektivitäten und Ausbeuten

Die bei den katalytischen Messungen ermittelten Größen wie Selektivitäten (S), Umsatzgrade
(X) und Ausbeuten (Y) wurden auf Basis der gemessenen Reaktionsfeed- (Bypassmessungen)
und Produktzusammensetzungen berechnet. Grundlage dafür war die Kalibration der jeweiligen
Edukt- und Produktsignale an den Detektoren der Gaschromatographen. Der Umsatzgrad wurde
gemäß folgender Gleichung bestimmt:

Xj =
Vol.%j,Ein−Vol.%j,Aus

Vol.%j,Ein
. (4.3)

Die Volumenanteile des Edukts j im Reaktionsfeed (Vol.%j,Ein) wurden durch Bypassmessungen
vor dem Start der Reaktion bestimmt. Während der darauffolgenden Reaktionsmessungen wurde
nicht umgesetztes Edukt (Vol.%j,Aus) im Produktgasstrom detektiert. Die Differenz aus im Reak-
tionsfeed befindlichen Edukt und nicht umgesetztem Edukt bei den Reaktionsmessungen liefert
die umgesetzte Menge an Edukt. Der Quotient von umgesetztem Edukt zu eingesetztem Edukt im
Feed ergibt dem Umsatzgrad Xj.

Die Produktselektivitäten wurden mit den tatsächlich im Produktgasstrom gefundenen Men-
gen des jeweiligen Produkts i berechnet und sind nicht als Produktverteilung angegeben (100%
Methode). Dazu wurde die Differenz aus im Produktgasstrom befindlichem Produkt (Vol.%i,Aus)
und eventuell bereits im Reaktionsfeed enthaltenem Produkt (Vol.%i,Ein) gebildet. In den meis-
ten Fällen betrug Vol.%i,Ein jedoch Null. Durch die Bildung des Quotienten mit der umgesetzten
Menge des Edukts j und der Multiplikation mit dem Betrag des Quotienten der stöchiometischen
Koeffizienten ν der jeweiligen Reaktion wird nach Gleichung 4.4 die Selektivität Si berechnet

Si =
Vol.%i,Aus−Vol.%i,Ein

Vol.%j,Ein ·Xj
·
∣∣∣∣νj

νi

∣∣∣∣ . (4.4)

2https://automeris.io/WebPlotDigitizer/
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Die Ausbeute Yi der Produkte wurden nach Gleichung 4.5 bestimmt

Yi = Si ·Xj. (4.5)

4.5.2 Bilanzierung der Reaktionen

Die Bilanzierung der Reaktionen erfolgte über zwei Methoden. Zum einen wurde die Kohlenstoff-
oder C-Bilanz nach Gleichung 4.6 gebildet. Zum anderen wurde die Summe der Selektivitäten be-
stimmt. Die C-Bilanz wurde durch den Quotienten aus dem Stoffmengenstrom ṅ von Kohlenstoff
im Produktgasstrom zum Reaktionsfeed gebildet

C-Bilanz =
ṅC,Aus

ṅC,Ein
= 1−X +X ·∑

i
Si (4.6)

und betrug für alle Messungen, falls nicht explizit ein anderer Wert angegeben ist, 100±6 %.
Die Summe der Selektivitäten setzt sich nur aus den Selektivitäten der Produkte zusammen und
bezieht sich dabei nur auf das umgesetzte Edukt. Bei Vollumsatz des Edukts stimmen rechnerisch
die Werte der C-Bilanz und der Summe der Selektivitäten überein. Bei Umsatzgraden kleiner
100 % ist die Summe der Selektivitäten jedoch sehr viel sensitiver als die C-Bilanz. Für die in
dieser Arbeit durchgeführten Experimente betrug die Summe der Selektivitäten, falls nicht anders
angegeben, 95±12 %.

4.5.3 Raumgeschwindigkeit

Zur Bestimmung der Raumgeschwindigkeit (GHSV) des Reaktionsfeeds wurde Gleichung 4.7
angewandt

GHSV =
V̇ges

VKat
· TReaktion

TMFC
. (4.7)

Dabei sind V̇ges der Gesamtvolumenstrom des Reaktionsfeeds und VKat das eingesetzte Kataly-
satorvolumen. Zusätzlich wurde ein Temperaturkorrekturfaktor aus dem Quotienten von Reakti-
onstemperatur (TReaktion) und der Temperatur, bei welcher die Massendurchflussregler kalibriert
wurden (TMFC ) einbezogen. Dadurch ist zu den nachfolgenden Experimenten die GHSV immer
bei Reaktionsbedingungen angeben.

Zur Bestimmung der Katalysatorvolumina im Reaktor wurden von jedem untersuchten Kata-
lysator die Schüttdichten der eingesetzte Siebfraktion bestimmt. Dazu wurden unterschiedliche
Volumina in einen Messzylinder eingefüllt und ausgewogen. Die Schüttdichte ρSchütt wurde nach
Gleichung 4.8 bestimmt

ρSchütt =
mKat

VKat
. (4.8)
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4.5.4 Weisz-Prater-Kriterium

Zur Berechnung der Weisz-Prater-Kriterien wurde Gleichung 4.9 verwendet

ΨEtOH =

(
dKat

2

)2
· re f f

De f f ,EtOH · c0,EtOH
. (4.9)

Dabei ist dKat der maximale Durchmesser der Katalysatorpartikel, c0,EtOH die Ethanolkonzentrati-
on außerhalb des Katalysatorpartikels, re f f die effektive Reaktionsgeschwindigkeit und De f f ,EtOH

die effektive Diffusion von Ethanol in den Poren des Partikels. Die effektive Diffusion von Ethanol
im Zeolithen wurde dabei nach Gleichung 4.10 ermittelt

De f f , EtOH =
DEtOH · ε

τ
, (4.10)

wobei DEtOH die Diffusionskoeffizient von Ethanol ist, ε der Porosität und τ der Tortuosität des
Katalysators entspricht.

4.5.5 Thermodynamisches Gleichgewicht und Gleichgewichtsumsatz

Die thermodynamische Gleichgewichtskonstante K einer Reaktion lässt sich in Abhängigkeit von
der freien Reaktionsenthalpie ∆RG0 nach folgender Gleichung bestimmen:

K = e−
∆RG0

R·T . (4.11)

Dabei ist R die allgemeine Gaskonstante und T die absolute Temperatur. Unter Berücksichtigung
des Molenbruchs xi kann der Gleichgewichtsumsatzgrad Xj,GGW durch Umstellen der Gleichung
4.12 für ein Edukt j berechnet werden. Grundlage dafür sind die thermodynamischen Gleichge-
wichtskonstanten, die nach Gleichung 4.11 berechnet werden können. Unter Annahme der Gül-
tigkeit des idealen Gasgesetzes gilt:

Kx = K =

n

∏
i=1

xi,Ein +
νi
|νj| · xj,Ein ·Xj,GGW

1+ ∑
n
i=1 νi
|νj| · xj,Ein ·Xj,GGW

νi

. (4.12)

4.6 Validierung der Strömungsapparaturen

Die Versuchsapparaturen wurden auf unterschiedliche Arten validiert. Dazu zählen die regelmäßi-
ge Überprüfung der GC-Kalibration und der MFCs durch einen Volumenstrommesser am Ausgang
der Strömungsapparaturen. Die Temperaturen der Sättiger wurden ebenfalls regelmäßig überprüft.
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Zur Validierung der Strömungsapparaturen wurden zusätzlich Bilanzierungsexperimente durch-
geführt. Dazu wurde ein konstanter Volumenstrom mit einem Ethanolgehalt von 5 Vol.% für 15 h
durch die Versuchsapparatur geleitet. Nach der GC-Analytik und vor der katalytischen Nachver-
brennung wurde eine Kühlfalle zwischengeschaltet. Die Kühlfalle wurde mittels eines Aceton-
Trockeneisbades während der gesamten Versuchsdauer unter −60 ◦C gehalten. Dadurch konnten
die meisten organischen Verbindungen in der Kühlfalle auskondensiert werden. Durch wiegen der
Kühlfalle vor und nach der Reaktion konnte die Wiederfindungsrate des eingesetzten Ethanols
berechnet werden.

Durchgeführt wurde dieses Bilanzierungsexperiment für Ethanol im Bypass, wobei 93,5 % des
zugeführten Ethanols in der Kühlfalle wiedergefunden wurden. Der Fehler von 6,5 % der Etha-
nolbilanz lässt sich durch ein nicht vollständiges Auskondensieren des Ethanols in der Kühlfalle
erklären. So besitzt Ethanol bei −60 ◦C einen Dampfdruck von 0,07 mbar. Möglich ist zudem,
dass der Gasstrom in der Kühlfalle nicht vollständig abgekühlt war. Des Weiteren sind Wägefeh-
ler beim Auswiegen der Kühlfalle und leichte Feedschwankungen bei der Dosierung in Betracht
zu ziehen. Die Bilanzierungsexperimente sind in Abbildung 4.2 graphisch dargestellt.

Durch eine Oxidation bei 220 ◦C an einem Kupferkatalysator (geträgert auf TiO2) wurde das
eingesetzte Ethanol zu unterschiedlichen Reaktionsprodukten umgesetzt. Die Reaktion wurde da-
bei mittels GC-MS verfolgt. Bis auf Ethen und CO2 konnten die Reaktionsprodukte in der Kühl-
falle auskondensiert werden. Deren Masse wurde in Abbildung 4.2 zu der Masse der Reaktanten
in der Kühlfalle addiert. Der angegebene Fehler ist aus dem Bilanzierungsexperiment im Bypass
übernommen. Zusätzlich sind die rein aus der GC-Analytik bestimmten Selektivitäten mit einer
Summe von 88,9 % und die C-Bilanz mit 96,6 % angegeben.
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Abbildung 4.2: Bilanzierungsexperimente zur Validierung der Versuchsanlage.

58



5
Ergebnisse und Diskussion

5.1 Reproduktion und Bewertung des Stand des Wissens zur
Direktsynthese von Ethylenoxid aus Ethanol und
Acetaldehyd

Wie in Kapitel 2.5 dargelegt, gibt es nur wenige Veröffentlichungen in denen die Synthese von
Ethylenoxid direkt aus Ethanol oder indirekt aus dessen gut zugänglichen Oxidationsprodukt Ace-
taldehyd beschrieben wird. Trotz des hohen wirtschaftlichen Interesses an diesen Syntheserouten,
gibt es zu diesen nur eine geringe Anzahl an Veröffentlichungen, die zum Teil aber äußerst vielver-
sprechend sind. So verwendet die COCA-COLA COMPANY bereits heute aus Bio-Ethanol synthe-
tisiertes Monoethylenglykol (MEG) zur Produktion von PET-Flaschen. Die dort angewandte Syn-
these läuft dabei aber über den Zwischenschritt der Dehydratisierung des Bio-Ethanols zu Ethen,
bevor letzteres dann nach einer Aufreinigung zu Ethylenoxid und anschließend zum gewünschten
MEG umgesetzt wird. Eine Prozessvereinfachung der Ethylenoxidsynthese aus Bio-Ethanol durch
einen Einstufen-Prozess würde die kostenintensiven Gasreinigungsschritte des Ethens einsparen.

CHANG und KO [163] untersuchten die Umsetzung von Acetaldehyd an K-, Na- und H-X-Zeo-
lithen und beobachteten dabei an allen drei Zeolithen dessen Isomerisierung zu Ethylenoxid bei
einer Reaktionstemperatur von 400 ◦C. Das Nachstellen dieser Ergebnisse erfolgte an einem H-X-
und einem Na-X-Zeolith. Bei dem Versuch der Reproduktion der Experimente von CHANG und
KO musste festgestellt werden, dass der beschriebene Ionenaustausch des Na-X-Zeoliths über die
Ammoniumform zum Na/H-X-Zeolith nicht reproduzierbar war. Nach dem auf den Ionentausch
folgenden Kalzinierschritt wurde lediglich ein amorphes Alumosilikat erhalten. In der Literatur ist
der negative Effekt der zu hohen Ammoniumkonzentration und eines daraus resultierenden zu ho-
hen Na-Austauschgrades auf die Struktur der X-Zeolithe hinlänglich bekannt. [174;175] Aus diesem
Grund wurde die Ausgangsform, der Na-X-Zeolith (nSi/nAl=1,2), nur mit einer 0,3 M Ammoni-
umnitratlösung ausgetauscht und nicht wie in der Vorschrift beschrieben, mit einer 1,0 M Lösung.
Der so erhaltene Na/H-X-Zeolith, der anschließend zur Reproduktion eingesetzt wurde, wies einen
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Na-Austauschgrad von 46 % auf. Der Natriumaustauschgrad ist dabei definiert als das Verhältnis
des von im Ausgangsmaterial ausgetauschten Natriums zum Natriumgehalt des Ausgangsmateri-
als berechnet nach Gleichung 5.1:

nNa, Ausgangsmaterial−nNa, ausgetauscht

nNa, Ausgangsmaterial
. (5.1)

Der beschriebene Ionenaustausch führte zu einer Verringerung der BET-Oberfläche und des Mi-
kroporenvolumens, wie an den Daten in Tabelle 5.1 für das Ausgangsmaterial, den Na-X-Zeolith,
bzw. den daraus hergestellten Na/H-X-Zeolith ersichtlich ist.

Tabelle 5.1: BET-Oberflächen und Porenvolumina der Na-X- und Na/H-X-Zeolithe vor
und nach einer Stunde Reaktion mit einem Feed von 25 % Acetaldehyd in
Stickstoff, einer GHSV von 25750 h-1 bei 400 ◦C.

Zeolith
Na-X Na/H-X

vor Reaktion nach Reaktion vor Reaktion nach Reaktion

ABET / m2 g−1 625 10 420 35
Amikro / m2 g−1 600 0 317 0
Vmikro / mLg−1 0,23 0 0,12 0

Es wurden außerdem Veränderungen der Verhältnisse der einzelnen Reflexe in den Diffrakto-
grammen vor und nach dem Ionentausch beobachtet (vgl. Abbildung 5.1). Ändern sich die Ver-
hältnisse einzelner Reflexe eines Diffraktogramms zueinander im Vergleich zu einem anderen Dif-
fraktogramm (z.B. vor und nach einem Ionenaustausch) bedeutet dies eine Veränderung der Kris-
tallinität. Die strukturelle Veränderung, die durch die Röntgenpulverdiffraktogramme nahegelegt
wird, wird durch die Abnahme der BET-Oberfläche und den deutlichen Verlust des Porenvolumens
bestätigt. Beide Effekte, die Veränderung der Reflexintensitäten und der BET-Oberflächen, wur-
den ebenfalls von CHANG und KO beschrieben, jedoch ohne Angabe der entsprechenden Werte.
Dies erschwert den Vergleich mit den in dieser Arbeit verwendeten Katalysatoren.

Sehr viel deutlicher als nach dem Ionentausch ist die Veränderung der Intensitätsverhältnisse
der Reflexe in den Diffraktogrammen (Abbildung 5.1) und die Abnahme der BET-Oberflächen
(Tabelle 5.1) der X-Zeolithe nach einer Stunde Reaktion bei 400 ◦C mit 25 % Acetaldehyd in
einem Stickstoffstrom und einer GHSV von 25750 h−1. Ein vollständiger Verlust des Porenvo-
lumens kann entweder durch einen Strukturverlust oder durch das Blockieren der Poren bedingt
sein. Da ein vollständiger Strukturverlust durch die in Abbildung 5.1 dargestellten Röntgendif-
fraktogramme ausgeschlossen werden kann, ist folglich von einem Porenverschluss auszugehen.
Die Abnahme der Oberfläche bzw. der Verschluss der Poren lässt sich auf die Bildung von Koks
an den X-Zeolithen zurückführen. So konnten nach der Reaktion 14,2 gew.% Kohlenstoff auf dem
Na-X-Zeolith und 10,1 gew.% Kohlenstoff auf dem Na/H-X-Zeolith mittels CHN-Analyse nach-
gewiesen werden. In wieweit die bis hier beschriebenen Effekte mit den Ergebnissen von CHANG
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und KO übereinstimmen kann nicht nachvollzogen werden, da keine Analyseergebnisse des Ka-
talysators nach der Reaktion beschrieben sind.

10 20 30 40 50 60 70

Na/H-X nach Reaktion

Na/H-X

2 θ / ◦

D
et

ek
to

rs
ig

na
l/

w
.

E
.

(a)

10 20 30 40 50 60 70

Na-X nach Reaktion

Na-X

2 θ / ◦
D

et
ek

to
rs

ig
na

l/
w

.
E

.
(b)

Abbildung 5.1: Röntgenpulverdiffraktogramme der untersuchten X-Zeolithe vor und
nach einer Stunde Reaktion bei 400 ◦C. In (a) ist der Na/H-X- und in
(b) der Na-X-Zeolith aufgetragen.

Die Messungen wurden bei vergleichbaren Umsatzgraden von Acetaldehyd (20 % bis 26 %)
durchgeführt. Die Reaktionsprodukte, die bei der Reaktion beobachtet werden konnten, entspra-
chen weitestgehend den in der Veröffentlichung beschriebenen. Diese umfassten Propan, (Hydro-)
Furane, Benzol und vor allem das Aldolkondensationsprodukt des als Edukt eingesetzten Acetal-
dehyds: Crotonaldehyd. Zudem wurden Kohlenstoffmonoxid und Methan mit Selektivitäten von
jeweils bis zu 2 % gefunden.

Trotz des Versuchs die angegebenen Reaktionsbedingungen und die Katalysatoren nachzustel-
len, konnte das von CHANG und KO mit einer Selektivität von bis zu 11,1 % beobachtete Ethy-
lenoxid nicht nachgewiesen werden. Ein möglicher Erklärungsansatz ist, dass eine Besonderheit
bei der Probenvorbereitung oder der Reaktionsführung aufgrund mangelnder Angaben nicht exakt
nachgestellt werden konnte. Des Weiteren besteht die Möglichkeit, dass die Produktidentifizie-
rung in der nachgestellten Veröffentlichung nicht korrekt war. So ist die von CHANG und KO

verwendete GC-Säule, eine PONA (Supelco 0,2 mm x 50 m) laut Hersteller für die Analyse von
Mineralölprodukten ausgelegt. Damit ist es naheliegend, dass diese nicht für die Trennung polarer,
leicht flüchtiger C2-Isomere wie Acetaldehyd und Ethylenoxid geeignet ist. Demnach besteht die
Möglichkeit, dass das von CHANG und KO beschriebene Ethylenoxid auf eine Verwechslung mit
dem Edukt Acetaldehyd oder einem unbekannten Nebenprodukt zurückzuführen ist.

Gestützt wird die These der falschen Produktzuordnung im Chromatogramm durch die Lage
des thermodynamischen Gleichgewichts, das bei einer Reaktionstemperatur von 400 ◦C mit einer
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Gleichgewichtskonstante von K = 9,8 ·10−11 beinahe vollständig auf der Seite des Acetaldehyds
liegt. [11] Dies macht die Bildung signifikanter Mengen Ethylenoxid aus Acetaldehyd unmöglich.
Technische Prozesse zur Synthese von Acetaldehyd sind dagegen thermodynamisch möglich und
entwickelt worden (vgl. Kapitel 2.5.2). So wird schließlich bei der klassischen Ethylenoxidsynthe-
se nach LEFORT versucht, die Isomerisierung von Ethylenoxid zum thermodynamisch stabileren
Acetaldehyd zu verhindern (vgl. Kapitel 2.2.2).

In Schema 5.1 ist die Thermodynamik der Reaktion von Acetaldehyd zu Ethylenoxid verdeut-
licht. Eingezeichnet sind die Differenzen der freien Bildungsenthalpien von Ethylenoxid und Mo-
noethylenglykol gegenüber der von Acetaldehyd bei 400 ◦C. Zudem sind die Elementarschritte
der Reaktionen, nämlich die Adsorption, die Oberflächenreaktion und die Desorption der Produk-
te gezeigt. Die energetische Lage dieser Oberflächenspezies ist allerdings nicht auf Literaturwerte
zurückgeführt, sondern soll den allgemeinen Verlauf der Reaktion rein qualitativ beschreiben.
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Schema 5.1: Energiediagramm der Reaktion ausgehend von Acetaldehyd zu Ethylen-
oxid und Monoethylenglykol mit den jeweiligen am Katalysator adsorbierten
Spezies (ads.) und den Übergangszuständen ([ÜZ] ) der Oberflächenreak-
tionen.

Das Fehlen einer thermodynamischen Triebkraft führt dazu, dass die Bildung von Ethylenoxid
aus Acetaldehyd unter den von CHANG und KO gewählten Bedingungen, mit nennenswerten Se-
lektivitäten, thermodynamisch nicht möglich ist. Das Problem der fehlenden thermodynamischen
Triebkraft ließe sich theoretisch umgehen, indem das an der Oberfläche adsorbierte Ethylenoxid
zu einem thermodynamisch stabileren Produkt als Acetaldehyd umgesetzt würde. Denkbar wä-
re dabei beispielsweise die Reaktion mit Wasser zu Monoethylenglykol, welches bei 400 ◦C eine
um 107 kJmol−1 geringere freie Bildungsenthalpie als Acetaldehyd aufweist. Dadurch wäre eine
ausreichende thermodynamische Triebkraft für die Reaktion vorhanden und zudem würde ein ge-
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wünschtes Folgeprodukt des Ethylenoxids gebildet. Ebenfalls denkbare Reaktanten, um das an der
Katalysatoroberfläche adsorbierte Ethylenoxid abzufangen, wären CO2 oder Ammoniak. Durch
Verwendung von Ammoniak würde als Produkt Ethanolamin erhalten, welches ebenfalls ein ge-
wünschtes Folgeprodukt von Ethylenoxid ist. [5] Technisch wird Ethanolamin aus aufgereinigtem
Ethylenoxid mit Ammoniak hergestellt. [5;176] Durch die Verwendung von CO2, um Ethylenoxid
am Katalysator abzufangen, könnte die Triebkraft der Reaktion durch die Bildung von Ethylencar-
bonat erreicht werden, welches mit Wasser zu Monoethylenglykol umgesetzt werden kann. Tech-
nisch wird dies mit aufgereinigtem Ethylenoxid durchgeführt, um die Oligomerisierung des Mo-
noethylenglykols zu verhindern. Dieser Prozess ist unter dem Namen OMEGA-Prozess (SHELL

INTERNATIONAL B.V.) bekannt. [177]

Nicht an X-Zeolithen, sondern an kupfermodifizierten beta-Zeolithen beschreiben MARTINS

und MOTA in der 2014 erschienenen Veröffentlichung die Bildung von Ethylenoxid ausgehend
von Ethanol. [169] Unter Sauerstoffausschluss wurden dort Selektivitäten von bis zu 9 % Ethylen-
oxid an den modifizierten beta-Zeolithen beobachtet. Das Nachstellen dieser Arbeit ist durch die
geringe Informationstiefe bei der Darstellung der experimentellen Durchführung der Versuche je-
doch schwierig. Beispielsweise kann die Konzentration von Ethanol nur grob errechnet werden
(etwa 8 % bis 12 %). Dies gilt ebenso für die eingestellten Verweilzeiten sowie für die Reaktions-
dauer, nach der die ersten analytischen Messungen durchgeführt wurden. Um den in der Veröf-
fentlichung beschriebenen Umsatzgrad von über 80 % zu erzielen, wurden daher unterschiedliche
Verweilzeiten und Reaktionstemperaturen untersucht.

Die Produkte, die bei der Reaktion beobachtet wurden, stehen in guter Übereinstimmung mit
denen, die in der entsprechenden Veröffentlichung beschrieben sind. Zum Beispiel wurden als
Hauptprodukte Ethen und Diethylether gefunden, die durch die Dehydratisierung von Ethanol
an den sauren Zentren des Zeoliths gebildet werden. Als Nebenprodukte wurden Acetaldehyd,
Crotonaldehyd, Propen und Methan beobachtet. Acetaldehyd ist ein Oxidationsprodukt des Etha-
nols, welches in Sauerstoffabsenz auch durch Dehydrierung von Ethanol an Kupfer- [161;178] oder
Silberkatalysatoren [161] gebildet werden kann. Das beobachtete Crotonaldehyd ist das Aldolkon-
densationsprodukt von Acetaldehyd, das säurekatalysiert gebildet wird. Die Produkte Propen und
Methan können durch die Oligomerisierung von Ethen an den Säurezentren des eingesetzten Zeo-
liths mit anschließenden Crack- und Hydridtransferreaktionen dieser Oligomerisierungsprodukte
gebildet werden. [88;119]

Die Kohlenstoffbilanz der nachgestellten Reaktion konnte mit Werten von über 90 % durch die
im Gaschromatographen mit gekoppeltem Massenspektrometer (GC-MS) detektierten und oben
genannten Komponenten zufriedenstellend geschlossen werden. Der fehlende Rest in der Bilanz,
der je nach Messung bis zu 10 % betrug, kann durch Katalysatorverkokung erklärt werden. So
wies der als Katalysator eingesetzte Cu-beta-Zeolith nach einer Reaktionszeit von 17 h einen Koh-
lenstoffgehalt von 11,1 gew.% auf.
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Trotz der Variation der Reaktionsbedingungen konnte jedoch kein Ethylenoxid nachgewiesen
werden. Ein möglicher Grund könnte der eingesetzte Katalysator sein. Üblicherweise werden Zeo-
lithe durch einen Ionenaustausch mit den gewünschten Metallionen modifiziert, was reproduzier-
bar zu sehr definierten Materialien führt. Die von MARTINS und MOTA eingesetzten Katalysato-
ren wurden durch eine Fällung von Kupfernitrat auf den suspendierten beta-Zeolith hergestellt. Bei
dieser Präparationsmethode muss das Kupfernitrat allerdings nicht zwingend auf dem suspendier-
ten beta-Zeolithen abgeschieden werden. Durch homogene Keimbildung kann es ebenfalls in der
Lösung ausfallen, weshalb diese Methode schwer zu reproduzieren ist. Entscheidende Angaben
für die Reproduktion einer Fällung im Allgemeinen sind unter anderem neben pH-Wert und Rühr-
geschwindigkeit, die Temperatur sowie die Alterungsdauer der Lösung. [179] In der nachgestellten
Literaturstelle war keiner dieser Parameter angegeben. [169]

Für das Nachstellen der Arbeiten von LIPPITS und NIEUWENHUYS [164–166] wurden nach der
dort beschriebenen Vorschrift auf γ-Al2O3 geträgerte Kupferpartikel als Katalysator synthetisiert
und in der Reaktion eingesetzt. Für die Reproduktion der Ergebnisse sind wichtige Reaktions-
parameter wie Sauerstoff- oder Ethanolkonzentration jedoch weder in den veröffentlichten Arti-
keln [165;166] noch in der daraus entstandenen Dissertation [164] angegeben. Aus diesem Grund wur-
den die gut dokumentierten Daten der Veröffentlichung von SILBAUGH et al. [167] verwendet, die
ebenfalls versucht haben die Ergebnisse von LIPPITS und NIEUWENHUYS nachzustellen. Wäh-
rend bei den nachgestellten Veröffentlichungen von CHANG und KO [163] sowie MARTINS und
MOTA [169] die meisten beobachteten Reaktionsprodukte identisch mit den beschriebenen waren,
führte das Nachstellen der Arbeiten von LIPPITS und NIEUWENHUYS hier zu größeren Diskre-
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Abbildung 5.2: Darstellung der katalytischen Ergebnisse nach LIPPITS und NIEUWEN-
HUYS für die Umsetzung von Ethanol mit einem 1:1-Verhältnis von Sau-
erstoff zu Ethanol mit einem Kupferkatalysator. [166]
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panzen. Dies gilt zum einen für die beobachteten Produktselektivitäten, zum anderen aber auch
für die Produkte selbst. Während sich die beobachteten Produkte bei LIPPITS und NIEUWEN-
HUYS auf Acetaldehyd (AA), Ethylenoxid (EO), Kohlenmonoxid (CO) und Ethen (vgl. Abbil-
dung 5.2) beschränken, wurde beim Nachstellen zusätzlich Ethylacetat (EA) und Kohlenstoffdi-
oxid (CO2) beobachtet, wobei kein Ethylenoxid nachgewiesen werden konnte (vgl. Abbildung
5.3a). Die hier vorgestellten eigenen Ergebnisse stehen in guter Übereinstimmung mit denen von
SILBAUGH et al. (vgl. Abbildung 5.3b), die zudem ähnliche Selektivitäts-Temperaturverläufe be-
obachteten. Dazu zählt, dass mit steigender Reaktionstemperatur die Selektivität des Acetaldehyds
abnimmt, während die Selektivität des Totaloxidationsprodukts CO2 zunimmt. Des Weiteren wird
die Bildung von Ethylacetat beschrieben, dessen Selektivität mit steigender Reaktionstemperatur
bis etwa 250 ◦C zunimmt, um bei Temperaturen oberhalb von 300 ◦C wieder zu sinken.

Bei allen Experimenten lässt sich erkennen, dass mit steigender Reaktionstemperatur die Se-
lektivität von Ethen zunimmt (vgl. Abbildungen 5.2 bis 5.3b). Dabei beobachten LIPPITS und
NIEUWENHUYS bei 400 ◦C sogar Ethenselektivitäten von 100 %. Sowohl beim eigenen Nachstel-
len der Versuche (vgl. Abbildung 5.3a), als auch bei den Experimenten von SILBAUGH et al. (vgl.
Abbildung 5.3b), konnten lediglich Ethenselektivitäten unter 20 % beobachtet werden. Dass mit
steigender Reaktionstemperatur und steigendem Ethanolumsatzgrad immer geringere Mengen an
Oxidationsprodukten gebildet werden, wie von LIPPITS und NIEUWENHUYS beschrieben, konnte
ebenfalls nicht nachvollzogen werden. Auch in der Veröffentlichung von SILBAUGH et al. ist dies
nicht beschrieben.

Diese deutliche Diskrepanz in den beobachteten Produktselektivitäten und vor allem das gänz-
liche Fehlen von Ethylenoxid, welches von LIPPITS und NIEUWENHUYS sowohl in Absenz und
Präsenz von Sauerstoff mit Selektivitäten von 70 % bei einem Ethanolumsatzgrad von 88 % be-
obachtet wurde, kann nicht ausschließlich durch eine geringfügig abweichende Konzentration an
Ethanol in der Gasphase erklärt werden. SILBAUGH et al. haben sich bei der Reproduktion der
Ergebnisse von LIPPITS und NIEUWENHUYS nicht nur auf die Kupferkatalysatoren beschränkt,
sondern ebenfalls versucht die Ergebnisse der Silber- und Goldkatalysatoren nachzustellen. Auch
an diesen Katalysatoren konnten sie kein Ethylenoxid nachweisen. Das Hauptprodukt der Reak-
tion war Acetaldehyd, wobei zusätzlich geringe Selektivitäten an Ethen, Diethylether, Essigsäure
und Ethylacetat beobachtet wurden. Als möglichen Grund für die Diskrepanz zwischen ihren ei-
genen Ergebnissen und den nachgestellten führen SILBAUGH et al. eine falsche Zuordnung der
Reaktionsprodukte aufgrund ungeeigneter Analysemethoden von LIPPITS an. [167] Da die Ergeb-
nisse dieser Arbeit in guter Übereinstimmung mit denen von SILBAUGH et al. sind, wird auch hier
von einer falschen Zuordnung in den Arbeiten von LIPPITS und NIEUWENHUYS ausgegangen.

Die Ergebnisse von LIPPITS und NIEUWENHUYS waren Ausgangspunkt für die Dissertation
von LOMATE [168]. Dabei wurden die Experimente, die LIPPITS und NIEUWENHUYS in Form
von Temperaturrampen durchführten, unter stationären Bedingungen nachgestellt. Als Katalysa-
toren wurden in der Dissertation von LOMATE ebenfalls Kupfer-, Silber- und Goldkatalysatoren
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Abbildung 5.3: Dargestellt sind links in a eigene Ergebnisse und rechts in b die Ergeb-
nisse nach SILBAUGH et al. [167], welche jeweils die Messungen von LIP-
PITS und NIEUWENHUYS [166] in Abbildung 5.2 nachstellen.

verwendet, die auf unterschiedlichen Trägern aufgebracht waren. Zwar konnten die höchsten Ethy-
lenoxidselektivitäten von 100 % [166] nicht reproduziert werden, jedoch erreichte der beste Kata-
lysator, 5 gew.% Kupfer geträgert auf Anatas (TiO2), immerhin eine Ethylenoxidselektivität von
über 60 %.

In Abbildung 5.4 sind die katalytischen Ergebnisse von LOMATE dargestellt. Als Produkte wer-
den nur die drei Hauptprodukte aufgeführt, die die Kohlenstoffbilanz hinreichend (>95 %) schlie-
ßen. Diese setzten sich zusammen aus Acetaldehyd, Ethylenoxid und CO2. In der Abbildung
lässt sich erkennen, dass mit zunehmender Reaktionstemperatur der Umsatzgrad zunimmt und
die Selektivität bezüglich des Selektivoxidationsprodukts Acetaldehyd abnimmt. Diese Beobach-
tung steht in guter Übereinstimmung mit den bisher diskutierten Ergebnissen zur Reproduktion
der Arbeiten von LIPPITS und NIEUWENHUYS durch SILBAUGH et al. und durch die eigenen
Messungen, die in Abbildung 5.3a dargestellt sind. Die beobachtete Abnahme der Selektivität be-
züglich Acetaldehyd mit steigender Reaktionstemperatur kann dadurch erklärt werden, dass aus-
gehend vom primären Oxidationsprodukt Acetaldehyd eine Reihe von Folgeprodukten gebildet
werden können. Dazu zählen einerseits die Kondensation zu Aldolen und andererseits vor allem
weitere Oxidationsreaktionen zu Essigsäure und schlussendlich zu CO2 und Wasser. CO2 wur-
de von LOMATE ebenfalls beobachtet, wobei dieses mit steigendem Umsatzgrad und steigender
Reaktionstemperatur zunimmt, wie es für ein Folgeprodukt zu erwarten ist. Die Selektivität von
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Ethylenoxid steigt bis zu einer Temperatur von 250 ◦C bis auf 60 % bei einem Ethanolumsatz-
grad von 98 % an und nimmt anschließend bei höheren Umsatzgraden und Reaktionstemperaturen
wieder ab.
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Abbildung 5.4: Umsatzgrade und Selektivitäten der katalytischen Messungen nach LO-
MATE [168]. Dargestellt sind der Umsatzgrad von Ethanol (EtOH) sowie
die Selektivitäten von Acetaldehyd (AA), Ethylenoxid (EO), und Kohlen-
stoffdioxid (CO2) bei einem Sauerstoff-zu-Ethanol-Verhältnis von 2:1.

Verglichen mit dem klassischen Prozess der Ethylenoxidsynthese aus Ethen sind die von LOMA-
TE präsentierten Ergebnisse ebenso attraktiv wie die von LIPPITS und NIEUWENHUYS. So muss
der klassische Prozess der Ethylenoxidsynthese bei kleinen Umsatzgraden (unter 10 %) [2] betrie-
ben werden, um hohe Ethylenoxidselektivitäten zu erzielen. Eine Steigerung des Umsatzgrades im
technischen Prozess führt unweigerlich zur Folgereaktion des Ethylenoxids und damit zur Bildung
von CO2 und Wasser. Dass LOMATE einen gänzlich anderen Selektivitäts-Umsatzgrad-Verlauf be-
obachtete, ist sicherlich nicht einfach erklärbar. Aus ökonomischer Sicht wäre ein solcher Prozess
von höchstem Interesse, da durch den Vollumsatz des eingesetzten Ethanols die Kreislaufführung
wegfallen und die Raum-Zeit-Ausbeute enorm steigen würde.

In Abbildung 5.5 sind die katalytischen Ergebnisse einer Variation der Sauerstoffkonzentra-
tion im Reaktionsfeed von LOMATE gezeigt. Erkennbar ist, dass mit steigendem Sauerstoff-zu-
Ethanol-Verhältnis der Umsatzgrad bei 250 ◦C von ca. 8 % auf 100 % zunimmt, wohingegen die
Selektivität von Acetaldehyd abnimmt. Letzteres deckt sich mit der zuvor gemachten Beobach-
tung, dass die Acetaldehydselektivität mit steigendem Umsatzgrad sinkt. Ebenfalls lässt sich er-
kennen, dass sich die Selektivitäten von Ethylenoxid und CO2 sehr ähnlich verhalten. Je höher das
Verhältnis von Sauerstoff zu Ethanol, desto höher sind die Selektivitäten bezüglich Ethylenoxid
und CO2. Für den Selektivitätsverlauf von CO2 würde man ebendieses Verhalten erwarten, dass
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Abbildung 5.5: Umsatzgrade und Selektivitäten der katalytischen Messungen von LO-
MATE [168]. Dargestellt sind der Umsatzgrad von Ethanol (EtOH) sowie
die Selektivitäten von Acetaldehyd (AA), Ethylenoxid (EO), und Kohlen-
stoffdioxid (CO2) gegen das Verhältnis von Sauerstoff zu Ethanol bei
konstanten 15 % Ethanol und 250 ◦C Reaktionstemperatur.

mit zunehmendem Sauerstoffpartialdruck die Totaloxidation zunimmt. Für Ethylenoxid, welches
ein Produkt einer Selektivoxidation ist, ist dieses Verhalten absolut untypisch, wie das Verhalten
des thermodynamisch deutlich stabileren Isomers Acetaldehyd erkennen lässt.

Zur Reproduktion der Arbeiten von LOMATE wurden ebenfalls Kupferkatalysatoren unter-
schiedlicher Beladung mittels Imprägnierung und Fällung (vgl. Kapitel 4.2.1) hergestellt. Als Ka-
talysatorträger wurde ein Anatas (TiO2) mit einer BET-Oberfläche von 30 m2 g−1 analog zu LO-
MATE (TiO2-P25 mit einer BET-Oberfläche von 52 m2 g−1) verwendet. In Abbildung 5.6 sind die
Röntgenpulverdiffraktogramme und die Profile der temperaturprogrammierten Reduktion (TPR)
des Katalysators zusammen mit denen des Kupferkatalysators von LOMATE dargestellt. Es sind
in beiden Röntgendiffraktogrammen der Katalysatoren die typischen Reflexe für die Anatasmodi-
fikation des Trägers TiO2 bei 2θ = 25,4° und 37,1° zu erkennen. Zusätzlich ist in dem Röntgen-
diffraktogramm des Kupferkatalysators von LOMATE ein Reflex der TiO2-Modifikation Rutil bei
2θ = 28° erkennbar.

In Abbildung 5.6a ist das TPR-Profil eines von LOMATE vermessenen Katalysators mit 5 gew.%
Kupfer auf TiO2 gezeigt. Ebenso ist das Profil des Katalysators, der zur Reproduktion der Ar-
beiten von LOMATE hergestellt wurde, aufgetragen. Es ist erkennbar, dass die TPR-Profile sehr
ähnlich sind. Beide weisen zwei Maxima bei 160 ◦C und 180 ◦C auf, wobei letzteres jeweils das
absolute Maximum darstellt. Nach KIM et al. verläuft die Reduktion des Cu2+-Ions im Kup-
fer(II)oxid mit Wasserstoff in einem Einstufenprozess zu Cu0 ab, ohne dabei Suboxide wie Cu4O3
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Abbildung 5.6: Dargestellt sind links die temperaturprogrammierten Reduktionen (TPR)
eines Kupferkatalysators mit 5 gew.% Beladung auf TiO2-P25 nach LO-
MATE [168] sowie eines eigenen Kupferkatalysators auf Anatas (TiO2) mit
gleicher Beladung. Rechts sind die Röntgenpulverdiffraktogramme der
beiden Katalysatoren aufgetragen.

oder Cu2O zu bilden. [180;181] Folgerichtig führt LOMATE daher die unterschiedlichen Redukti-
onsmaxima nicht auf unterschiedliche Kupferspezies zurück, sondern vielmehr auf die Größe der
Kupfer(II)oxidpartikel auf dem TiO2-Träger.

Der Vergleich des in dieser Arbeit gemessenen TPR-Profils mit dem von LOMATE publizier-
ten lässt den Schluss zu, dass die verwendeten Kupferkatalysatoren ein sehr ähnliches Redukti-
onsverhalten haben. Daher ist davon auszugehen, dass ähnlich große Kupfer(II)oxidpartikel auf
dem Träger vorliegen. Die Röntgenpulverdiffraktogramme deuten ebenfalls auf eine hohe struk-
turelle Ähnlichkeit der Katalysatoren hin. Allerdings konnte trotz dieser großen Ähnlichkeit der
eingesetzten Katalysatoren und der exakten Nachstellung der Reaktionsbedingungen von LOMA-
TE kein Ethylenoxid gefunden werden. Die eigenen katalytischen Ergebnisse sind in Abbildung
5.7 dargestellt. Analog zu den in Abbildung 5.4 dargestellten Ergebnissen von LOMATE nimmt
mit steigender Reaktionstemperatur die Selektivität von Acetaldehyd ab und die von CO2 zu. Die
Kohlenstoffbilanzen dieser Messungen konnten mit 98±2% geschlossen werden.

Obwohl der in dieser Arbeit verwendete Kupferkatalysator, wie bereits erwähnt, gut mit dem
von LOMATE übereinstimmt, konnte jedoch kein Ethylenoxid gefunden werden. Um auszuschlie-
ßen, dass dies durch einen Fehler bei der Reproduktion der Katalysatorsynthese bedingt wurde,
wurde trotz vergleichbarer TPR-Profile und Röntgenpulverdiffraktogramme der beiden Kataly-
satoren die Katalysatorsynthese in einer Masterarbeit ausführlicher untersucht. In dieser Master-
arbeit, angefertigt von Frau Frideres, wurden Kupferkatalysatoren hergestellt und dabei mögliche
Einflussfaktoren wie Katalysatorträger, Synthese, Beladung und Art des Kupferpräkursors variiert.
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Abbildung 5.7: Umsatzgrade und Selektivitäten der Messungen zur Reproduktion der
Arbeiten von LOMATE [168]. Dargestellt sind der Umsatzgrad von Etha-
nol (EtOH) sowie die Selektivitäten zu Acetaldehyd (AA), Ethylacetat
(EA) und CO2. Die Reaktion wurde bei einem Sauerstoff-zu-Ethanol-
Verhältnis von 1:1 durchgeführt.

Ausgehend von zwei Anatas-Trägern wurden Nassimprägnierungen und Fällungen auf den Kata-
lysatorträger durchgeführt. Als Präkursoren wurden das Nitrat-Trihydrat, das Carbonat und das
Sulfat-Pentahydrat von Kupfer(II) verwendet. Die hergestellten Katalysatoren hatten Beladungen
von Kupfer mit 5 gew.%, 11 gew.%, 17 gew.% und 23 gew.%. Bei keinem dieser Kupferkatalysato-
ren konnte unter den von LOMATE angegebenen Bedingungen Ethylenoxid nachgewiesen werden,
obwohl die Nachweisgrenze des GC-MS zur Produktgasanalytik bei deutlich unter 50 ppm liegt.
Aus diesem Grund muss davon ausgegangen werden, dass bei LOMATE, der bisher als einziger
die Ergebnisse von LIPPITS und NIEUWENHUYS reproduzieren konnte, ebenfalls eine falsche Zu-
ordnung der Produkte erfolgte. Der sehr ähnliche Selektivitätsverlauf von Ethylenoxid und CO2,
wie er von LOMATE beispielsweise in Abbildung 5.5 beobachtet wurde, legt die Vermutung nahe,
dass es sich bei dem als Ethylenoxid beschriebenen Produkt um Wasser handeln könnte, welches
als Koppelprodukt von CO2 bei der Totaloxidation entsteht.

Dass Kupfer generell ein geeigneter Katalysator für die Synthese von Ethylenoxid sein könn-
te, legen mehrere theoretische Studien nahe. [182;183] Bei diesen Studien wurde jedoch von Ethen
als Edukt ausgegangen und nicht wie in den hier diskutierten und nachgestellten Arbeiten von
Ethanol oder Acetaldehyd. GREINER et al. konnten dabei sogar experimentell zeigen, dass Ethen
an einer Kupferoberfläche zu Ethylenoxid umgesetzt werden kann. [184] Mittels in-situ Photoe-
missionsspektroskopie konnte nachgewiesen werden, dass am Phasenübergang des Katalysators
von Cu2O zu CuO eine enorm gesteigerte Katalysatoraktivität bezüglich der Ethylenoxidbildung
vorliegt. [185] Für einen technischen Prozess müsste allerdings eben dieser Phasenübergang kon-
trolliert werden, um stationäre Bedingungen zu erreichen.
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Ein deutlicher Unterschied zur industriellen Herstellung von Ethylenoxid ist, dass bei den hier
nachgestellten Veröffentlichungen von CHANG und KO [163], MARTINS und MOTA [169], LIP-
PITS [164] und LOMATE [168] Katalysatoren oder Katalysatorträger mit großen Oberflächen, sowie
Hydroxylgruppen und sauren Zentren verwendet wurden. Gerade dies ist jedoch bei technischen
Ethylenoxidkatalysatoren zu vermeiden. Aus diesem Grund handelt es sich bei dem Katalysator-
träger des technischen, silberbasierten Ethenepoxidierungskatalysators um ein α-Al2O3 mit sehr
geringer spezifischer Oberfläche (<5 m2 g−1) und mit möglichst wenig Hydroxylgruppen, da die-
se das Ethylenoxid zum thermodynamisch stabileren Acetaldehyd isomerisieren. [2] YONG et al.
konnten zudem zeigen, dass Ethylenoxid an den Hydroxylgruppen von γ-Al2O3 und TiO2 ent-
weder zum thermodynamisch stabileren Acetaldehyd isomerisiert oder zu höheren Aliphaten rea-
giert. [38] Aber auch Zeolithe, wie sie von CHANG und KO, sowie von MARTINS und MOTA einge-
setzt wurden, haben saure Hydroxylgruppen. So werden beispielsweise beim FCC Y-Zeolithe als
brønstedsaure Katalysatoren eingesetzt. [117] X-Zeolithe, die ebenfalls eine Faujasitstruktur auf-
weisen, haben zwar durch ihr niedrigeres nSi/nAl-Verhältnis bedingt eine geringere Säurestärke,
zählen aber ebenfalls zu den sauren Katalysatoren. Die von MARTINS und MOTA verwendeten
Cu-beta-Zeolithe können durch die zweiwertigen Kupferkationen zudem Brønstedsäurezentren
nach dem HIRSCHLER-PLANK-Mechanismus ausbilden. [115]

Durch die Analyse der Literatur, in welcher die Herstellung von Etyhlenoxid direkt aus Etha-
nol [164–166;168;169] oder Acetaldehyd [163] beschrieben ist, wird deutlich, dass die verwendeten Ka-
talysatoren die Zersetzung von Ethylenoxid katalysieren. Dies konnte auch experimentell bestätigt
werden, indem unter den jeweiligen Prozessbedingungen 5 Vol.% Ethylenoxid anstatt des Ethanols
bzw. Acetaldehyds dosiert wurde. Dabei konnte an den Kupfer auf TiO2 und Kupfer auf γ-Al2O3

geträgerten Katalysatoren zur Reproduktion der Arbeiten von LIPPITS und NIEUWENHUYS und
LOMATE hauptsächlich die Isomerisierung des Ethylenoxids zu Acetaldehyds beobachtet wer-
den. Zusätzlich wurde ein Teil des eingesetzten Ethylenoxids zu CO2 oxidiert. Bei Untersuchun-
gen zur Ethylenoxidstabilität an den Zeolithkatalysatoren aus den Arbeiten von CHANG und KO

und MARTINS und MOTA fand eine vollständige Umsetzung des Ethylenoxids statt. Die Koh-
lenstoffbilanzen konnten mit dem nach dem Reaktor installierten online GC-MS allerdings nicht
geschlossen werden (Kohlenstoffbilanzen < 50 %). Dies wurde auf eine sehr starke Verkokung
des Katalysators zurückgeführt, da das Ethylenoxid in den Poren- und den Käfigstrukturen der
untersuchten Zeolithe oligomerisiert wurde.

5.2 Das Dual-Layer-Konzept: ein Prozess zur quasi-direkten
Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol

Im Rahmen dieser Arbeit konnte, wie in Kapitel 5.1 gezeigt wurde, die Literatur in der die direkte
Umsetzung von Ethanol oder Acetaldehyd zu Ethylenoxid beschrieben ist, nicht reproduziert wer-
den. Ziel dieser Arbeit war aber die direkte Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol. Ausgangspunkt

71



Kapitel 5 Ergebnisse und Diskussion

für die weitere Arbeit war daher zunächst der zweistufige Prozess, bei dem Ethanol zuerst dehy-
dratisiert, das so erhaltene Ethen anschließend aufgereinigt und gelagert wird, bevor es auf die
herkömmliche, industriell etablierte Art und Weise an einem Silberkatalysator epoxidiert wird. In
dem in dieser Arbeit vorgestellten Dual-Layer-Konzept zur Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol
ist die Idee beide Reaktionen des Zweistufenprozesses in einem Reaktor an zwei übereinander-
liegenden Katalysatorlagen durchzuführen. Im Gegensatz zu der bisher technisch durchgeführten
zweistufigen Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol, liegt der offensichtliche Vorteil des Dual-
Layer-Konzepts in der direkten Weiterverwendung des Ethens im selben Reaktor, was einer quasi-
direkten Ethylenoxidsynthese aus Ethanol entspricht. Dadurch fallen die kostenintensive Reini-
gung des Ethens von Wasser und möglichen Nebenprodukten sowie die Zwischenlagerung des
Ethens weg. Im Vergleich zu der technischen Synthese von Ethylenoxid aus fossilem Ethen, bietet
sich neben dem Vorteil der erneuerbaren Ressource Ethanol zudem eine flexiblere Standortwahl
der Ethylenoxidanlagen. Während die klassische, fossilbasierte Ethylenoxidsynthese in der Regel
im Umfeld von Cracker-Anlagen liegt, da letztere Pipelines mit aufgereinigtem Ethen versorgen,
bietet das Dual-Layer-Konzept eine freiere Standortwahl, da kein Ethen, sondern lediglich Ethanol
und Sauerstoff zugeführt werden muss. Da es sich bei Ethanol um eine Flüssigkeit handelt, ist der
Transport über Wasser, Schiene oder Straße effizienter, als der von gasförmigem Ethen.

Ausgehend von dem zweistufigen Prozess, soll die in dieser Arbeit untersuchte Ethylenoxid-
synthese aus Ethanol in einem Prozessschritt ebenfalls eine Kombination aus Ethanoldehydrati-
sierung und Ethenepoxidierung sein. Wie in Kapitel 2.2.1 beschrieben, handelt es sich bei der
Epoxidierung von Ethen um einen Prozess, der seit der Patentierung durch LEFORT [8] im Jahr
1933 zwar im Detail stark optimiert wurde, im Prinzip jedoch noch der gleiche Prozess ist. Aus
diesem Grund soll in der vorliegenden Arbeit nicht die Epoxidierung von Ethen optimiert oder ein
neuer Katalysator für diese Reaktion entwickelt werden. Vielmehr soll durch die Verwendung ei-
nes üblichen silberbasierten Epoxidierungskatalysators die Machbarkeit eines Einstufenprozesses
untersucht werden. Ziel der nachfolgenden Arbeit ist die Entwicklung eines Dehydratisierungska-
talysators, der Ethen in der benötigten Reinheit herstellen kann, um Ethylenoxid zu synthetisieren.
Dabei sollen Ethylenoxidselektivitäten erreicht werden, die dem Wissensstand für einfache, unpro-
motierte Silberkatalysatoren entsprechen. Auf Basis einer erfolgreichen Kombination von Dehy-
dratisierung und Epoxidierung sind weitere Katalysatorentwicklungen und Prozessoptimierungen
möglich. Denkbar sind etwa homogene Katalysatormischungen des Dehydratisierungs- und des
Epoxidierungskatalysators oder die Entwicklung eines bifunktioniellen Katalysators, der sowohl
Ethanol dehydratisiert, als auch das dabei entstandene Ethen epoxidiert.

Um eine erfolgreiche Umsetzung von Ethanol zu Ethylenoxid in nur einem Prozessschritt zu er-
möglichen, wurde in dieser Arbeit das in Schema 5.2 dargestellte Konzept eines zweilagigen Ka-
talysatorbetts (Dual-Layer) in einem Reaktor entwickelt. Die Grundidee des Dual-Layer-Konzepts
zur Ethanol basierten Ethylenoxidsynthese ist, dass das Ethanol im ersten Katalysatorbett zu Ethen
dehydratisiert wird, um anschließend direkt und ohne Aufreinigung des Ethens zu Ethylenoxid
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umgesetzt zu werden. Dadurch ergibt sich eine quasi-direkte Umsetzung von Ethanol zu Ethylen-
oxid in einem Reaktor.

EOC2H4 EO

EtOH
O2

EtOH, O2

Produkt-
aufreinigung

C2H4

EO

CO2

O2 H2O 

XEtOH= 100% XC2H4
= 2%29,4% C2H4

0,6% EtOH
8% O2 Dehydratisierung Epoxidierung

30% C2H4

8% O2, 0,6% H2O 

Schema 5.2: Konzept für die Umsetzung von Ethanol (EtOH) zu Ethylenoxid (EO) in nur
einem Prozessschritt über ein zweilagiges Katalysatorbett (Dual-Layer). In
dem Konzept ist vorgesehen, dass Ethanol an einem ersten Katalysator-
bett zu Ethen dehydratisiert wird und daraufhin ohne Aufreinigung in einem
zweiten Katalysatorbett epoxidiert wird. Nicht umgesetztes Ethen soll im
Kreislaufstrom in den Reaktionsfeed zurückgeführt werden.

Da es sich bei der Dehydratisierung von Ethanol und der Epoxidierung von Ethen um zwei
gänzlich unterschiedliche Reaktionen handelt, die mit sehr unterschiedlichen Katalysatoren durch-
geführt werden, stellt die Reaktionsführung bei der Kombination der Reaktionen eine besonde-
re Herausforderung dar. Ausgehend von der Prämisse, dass sich der zweite Prozessschritt der
Ethenepoxidierung an dem technisch etablierten Prozess orientiert, sind durch diesen Prozess-
schritt bestimmte Bedingungen vorgegeben. So wird die Epoxidierung technisch unter ethenrei-
chen (30,0 Vol.%) und sauerstoffarmen (8,0 Vol.%) Bedingungen durchgeführt. Um hohe Ethylen-
oxidselektivitäten zu erreichen, wird die Selektivoxidation außerdem bei kleinen Umsatzgraden
von unter 10 % (eher bei 2 %) durchgeführt. Für das in dieser Arbeit vorgeschlagene Dual-Layer-
Konzept bedeutet dies, dass Ethen im Kreislaufstrom, analog zur technischen Ethylenoxidsynthe-
se, gefahren werden muss und der Reaktionsfeed somit zu einem großen Teil aus zurückgeführtem,
zuvor nicht reagiertem Ethen besteht. Daraus folgt für den Dehydratisierungskatalysator, dass die-
ser neben dem umzusetzenden Ethanol (0,6 Vol.%) sehr viel größeren Mengen des eigentlichen
Reaktionsprodukts Ethen (29,4 Vol.%) im Feed ausgesetzt ist. Dabei versteht sich, dass das Ethen
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am Dehydratisierungskatalysator jedoch nicht umgesetzt werden darf, da sonst ein Teil des Edukts
als Nebenprodukt verloren geht, was die Prozessausbeute senkt. Denkbar ist zudem, dass es durch
Folgereaktionen zu Kohlenstoffablagerungen auf den Katalysatoren kommt, was diese desaktivie-
ren kann.

Des Weiteren folgt, dass nur die Menge an Ethanol zugeführt werden muss, die als Ethen am
Epoxidierungskatalysator umgesetzt wird. Bei der Ethanoldehydratisierung entsteht neben Ethen
das Koppelprodukt Wasser, welches auf den nachgeschalteten Epoxidierungskatalysator trifft. Das
Wasser am Epoxidierungskatalysator stellt eine Abweichung vom Reaktionsfeed der technisch eta-
blierten Ethylenoxidsynthese dar. Für eine Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol auf Basis des
Dual-Layer-Konzepts ist es folglich essenziell, dass der Silberkatalysator durch das Wasser im
Feed nicht negativ beeinflusst wird. Mögliche negative Einflüsse wären beispielsweise das Desak-
tivieren des Silberkatalysators durch Konkurrenzadsorption oder eine Verringerung der Ethylen-
oxidselektivität durch die Bildung von Glykolen als Folgereaktion des Ethylenoxids mit Wasser.

Zusätzlich zu dem im Feed vorhandenen Ethen wird die Epoxidierung am Silberkatalysator
technisch mit 8,0 Vol.% Sauerstoff durchgeführt. Der beim Dual-Layer-Konzept verwendete De-
hydratisierungskatalysator muss folglich redox-inaktiv sein, um Nebenreaktionen zu verhindern
und die notwendige Feedzusammensetzung für den Epoxidierungskatalysator zu gewährleisten.
Da es sich bei der Dehydratisierung von Ethanol um keine Oxidationsreaktion handelt, wird diese
in der Literatur in der Regel mit einem inerten Trägergas durchgeführt. Aus diesem Grund können
durch eine alleinige Literaturrecherche keine passenden Dehydratisierungskatalysatoren gefunden
werden, weshalb die Untersuchung auf Redoxaktivität möglicher Ethanoldehydratisierungskata-
lysatoren für das Dual-Layer-Konzept unerlässlich ist.

Um außerdem die Epoxidierung unter den technischen Bedingungen betreiben zu können und
um die Aufreinigung der Reaktionsprodukte nicht anpassen zu müssen, sollte im ersten Kataly-
satorbett des Dual-Layers die Dehydratisierung von Ethanol bei Vollumsatz durchgeführt werden.
Auch wenn die Möglichkeit bestünde zu Diethylether umgesetztes Ethanol oder nicht umgesetz-
tes Ethanol in den Kreislaufstrom des Ethens zu integrieren und bei weiteren Durchläufen durch
das Dehydratisierungskatalysatorbett zu Ethen umzusetzen, würde dies ebenfalls eine Anpassung
der Produktaufreinigung erfordern und ist somit nicht gewünscht. Damit ist neben dem Vollum-
satz des Ethanols im ersten Katalysatorbett zusätzlich eine sehr hohe Selektivität bezüglich Ethen
erforderlich.

Für eine technische Realisierung des Dual-Layer-Konzepts ist es zudem wünschenswert, dass
der Dehydratisierungskatalysator sehr aktiv ist und dadurch bei kurzen Verweilzeiten bzw. hohen
Raumzeiten (GHSV) der Reaktanten trotzdem die genannten Kriterien erfüllt. Durch eine ver-
gleichsweise einfache Umrüstung bestehender Ethylenoxidsyntheseanlagen, nämlich durch den
Austausch geringer Mengen des Silberkatalysators mit einem geeigneten Dehydratisierungskata-
lysator könnte das Dual-Layer-Konzept realisiert werden. Voraussetzung dafür ist, dass eine ge-
ringe Menge an hochaktivem Dehydratisierungskatalysator den erforderlichen Ethanolvollumsatz
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erreicht. Des Weiteren ist es für eine technische Anwendung des Dual-Layer-Konzepts erforder-
lich, dass der Dehydratisierungskatalysator entweder eine ähnliche Standzeit wie der Epoxidie-
rungskatalysator (zwischen 2 bis 5 Jahren [2]) aufweist, oder regeneriert werden kann.

Für eine erfolgreiche Dual-Layer-Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol wie sie in Abbildung
5.2 dargestellt ist, lassen sich die Anforderungen an Katalysatoren und Reaktionsführung wie folgt
zusammenfassen:

• die Ethenepoxidierung darf durch in der Ethanoldehydratisierung gebildetes Wasser nicht
negativ beeinflusst werden,

• der Dehydratisierungskatalysator darf keine Redoxaktivität zeigen,

• der Dehydratisierungskatalysator darf kein Ethen aus dem Kreislaufstrom umsetzen,

• der Dehydratisierungskatalysator muss das zugeführte Ethanol vollständig umsetzen,

• der Dehydratisierungskatalysator muss sehr hohe Ethenselektivitäten erreichen,

• der Dehydratisierungskatalysator sollte die obigen Anforderungen bei möglichst hoher GHSV

erreichen,

• die Standzeit des Dehydratisierungskatalysators sollte der des Epoxidierungskatalysators
entsprechen.

5.3 Untersuchungen zur Epoxidierung von Ethen

Da es sich in dieser Arbeit um eine Machbarkeitsstudie des Dual-Layer-Konzepts handelt, bei der
die technische Realisierbarkeit im Vordergrund steht, wurden für die Untersuchungen zu Epoxi-
dierung von Ethen prozessnahe Bedingungen gewählt. Dazu wurde in dieser Arbeit ein Silber-
katalysator gewählt, der dem Stand des Wissens entspricht. Dieser wurde dann mit einer techni-
schen Feedzusammensetzung (Standard-Epoxidierungsbedingungen) von 30,0 Vol.% Ethen und
8,0 Vol.% Sauerstoff in Stickstoff auf dessen Eignung für ein mögliches Dual-Layer-Konzept un-
tersucht. Ausgangspunkt war dabei die Einordnung des Silberkatalysators in den Stand des Wis-
sens, um dann durch Co-Feed möglicher Nebenprodukte und Reaktanten der Dehydratisierung
die Rahmenbedingungen des Dual-Layer-Konzepts präziser formulieren zu können. Es sei an die-
ser Stelle betont, dass in diesem Unterkapitel nur Versuche mit einer Katalysatorschicht (Single-
Layer) des Epoxidierungskatalysators vorgestellt werden.
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5.3.1 Einordnung des Silberkatalysators zur Ethenepoxidierung in den
Stand des Wissens

Um die Prozessentwicklung auf Basis eines bereits bestehenden Prozesses zu ermöglichen, wur-
de die Epoxidierung von Ethen als Ausgangspunkt des Dual-Layer-Konzepts, durch den Stand des
Wissens validiert. Wie bereits in Kapitel 2.2.1 erläutert, werden industriell deutlich höhere Selekti-
vitäten von über 80 % [2] als in den meisten wissenschaftlichen Veröffentlichungen erreicht. Grund
dafür ist, dass es sich im industriellen Prozess um hoch promotierte Katalysatoren handelt und zu-
sätzlich eine Vielzahl an Moderatoren dem Feed beigegeben werden. Daher wurden in Abbildung
5.8 nur Literaturstellen ausgewählt, deren Daten auf ähnlichen Reaktionsbedingungen beruhen,
wie sie in dieser Arbeit verwendet wurden. Die jeweiligen Betriebsbedingungen d.h. die Feed-
zusammensetzungen, Reaktionstemperaturen und verwendeten Katalysatoren sind im Anhang in
Tabelle A.1 aufgelistet.
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Abbildung 5.8: Einordnung der eigenen Daten der Epoxidierung von Ethen in den Stand
des Wissens. Aufgetragen sind neben den eigenen Daten Literaturwerte
nach VAN DEN REIJEN et al. [18]; PEÑA et al. [19]; PETROV et al. [20]; MAO

und VANNICE [21]; ROJLUECHAI et al. [22]; JINGFA et al. [23]; CHRISTOPHER

und LINIC [24]; JANKOWIAK und BARTEAU [25] sowie JANKOWIAK und BAR-
TEAU [26].

Wie in Abbildung 5.8 ersichtlich liegen die selbst gemessenen Ethylenoxidselektivitäten auf der
Trajektorie der Literaturdaten. Diese wird im Rahmen dieser Arbeit als „Masterkurve“ bezeichnet.
Damit entsprechen die gemessenen Selektivitäten dem, was ohne eine Vielzahl an Promotoren
im Silberkatalysator und ohne Moderatoren im Feed möglich ist. Ziel des Dual-Layer-Konzepts
zur quasi-direkten Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol ist es, Ethylenoxidselektivitäten auf der
„Masterkurve“ zu erreichen.
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5.3.2 Co-Feed möglicher Nebenprodukte zur Ethenepoxidierung

5.3.2.1 Co-Feed von Wasser

Bei der Dehydratisierung von Ethanol zu Ethen entsteht Wasser als Koppelprodukt (vgl. Schema
2.7). Da die Dehydratisierung von Ethanol der Epoxidierung des entstehenden Ethens vorgeschal-
tet sein muss, wie in Schema 5.2 dargestellt ist, ist der Silberkatalysator dem entstehenden Wasser-
dampf ausgesetzt. Eine Grundvoraussetzung, damit das Dual-Layer-Konzept funktionieren kann,
ist folglich, dass das entstehende Wasser den Silberkatalysator nicht inhibiert.

Um dies zu verifizieren, wurde Wasser als Co-Feed über den Sättiger der Versuchsanlage zu der
Epoxidierung von Ethen zudosiert. Dabei wurden die gleichen Feedzusammensetzungen wie für
die in Abbildung 5.8 dargestellte Reproduktion des Stand des Wissens verwendet. In Abbildung
5.9 ist das Selektivitäts-Umsatzgrad-Diagramm für die unterschiedlichen Wasserkonzentrationen
im Feed dargestellt. Eine Auswertung mit der Software STATISTIKA ergab, dass es keinen signifi-
kanten Zusammenhang zwischen der Selektivität von Ethylenoxid und dem Wassergehalt im Feed
gibt. Allerdings gelten diese Messungen nur für eine sehr begrenzte Betriebsdauer von maximal
20 h. Über das Verhalten des Katalysators bei längeren Betriebsdauern können folglich keine Aus-
sagen getroffen werden.
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Abbildung 5.9: Selektivitäts-Umsatzgrad-Diagramm der Ethenepoxidierung mit unter-
schiedlichen Volumenprozent an Wasser im Reaktionsfeed.

Die hier gemachte Beobachtung, dass Wasser im Reaktionsfeed keinen signifikanten Einfluss
auf die Selektivitäten von Ethylenoxid oder CO2 hat, ist in Übereinstimmung mit den Ergebnissen
von BORMAN und WESTERTERP [51] sowie SCHOUTEN et al. [59]. Da bei der Epoxidierung von
Ethen die Totaloxidation zu CO2 und Wasser als Nebenreaktion unvermeidbar ist und im industri-
ellen Prozess zusätzlich Wasser aus der Produktaufreinigung mit dem Ethenkreislaufstrom an den
Silberkatalysator gelangt, muss der industrielle Silberkatalysator zumindest geringe Mengen an
Wasser tolerieren. Dies bestätigt ebenfalls die hier gemachte Beobachtung, dass geringe Mengen
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an Wasser im Reaktionsfeed am Silberkatalysator die Ethenepoxidierung nicht negativ beeinflus-
sen. Damit erfüllt der in dieser Arbeit verwendete Silberkatalysator die Bedingung bezüglich der
Toleranz gegenüber Wasser im Reaktionsfeed. Die übrigen in Kapitel 5.2 formulierten Bedingun-
gen für das Dual-Layer-Konzept gelten nur für den Dehydratisierungskatalysator. Mit der Erfül-
lung der einzigen Bedingung, die das Dual-Layer-Konzept an den Silberkatalysator stellt, sollen
im Folgenden durch den Co-Feed von Ethanol und Diethylether sowie höherer Olefine die Be-
triebsbedingungen, die für den Dehydratisierungskatalysator in einem Dual-Layer-Konzept gelten
müssen untersucht werden.

5.3.2.2 Co-Feed von Ethanol und Diethylether

Beim Dual-Layer-Konzept soll an einem Dehydratisierungskatalysator Ethanol im Idealfall voll-
ständig zu Ethen umgesetzt werden, um letzteres in der zweiten Katalysatorschicht zu epoxidieren.
Der Grund für den Ethanolvollumsatz ist, die darauffolgende Epoxidierung möglichst nahe am
klassisch-technischen Prozess zu orientieren. Da sich mit der Standzeit von Katalysatoren in der
Regel deren Aktivität, beispielsweise durch zunehmende Verkokung oder zunehmendes Sintern,
verändert, ist es essenziell den Einfluss von nicht umgesetztem Ethanol auf den Silberkatalysator
zu kennen. Zudem soll der Einfluss von Diethylether auf die Epoxidierung untersucht werden.
Grund dafür ist, dass die Selektivität von Ethen bzw. Diethylether bei der Dehydratisierung von
Ethanol stark umsatzgradabhängig ist (siehe Kapitel 5.4). Dies bedeutet, dass bei sinkendem Etha-
nolumsatzgrad im Dehydratisierungskatalysatorbett nicht nur Ethanol, sondern auch Diethylether
an den Silberkatalysator gelangen kann.

Die Co-Feedexperimente wurden, wenn nicht explizit anders angegeben, in Form von Pulsexpe-
rimenten durchgeführt, bei denen zuerst die Standard-Epoxidierungsbedingungen mit 30,0 Vol.%
Ethen und 8,0 Vol.% O2 am Reaktoreingang vorlagen. Nachdem unter diesen Bedingungen Ethy-
lenoxid nachgewiesen wurde, wurde durch den Sättiger 0,6 Vol.% Ethanol bzw. 3 Vol.% Diethy-
lether dem Reaktionsfeed beigemischt. Mit diesem Reaktionsfeed wurden unter ansonsten glei-
chen Bedingungen einige Messungen in einem Zeitraum zwischen 1 h und 3 h aufgenommen, be-
vor der Co-Feed wieder abgestellt und erneut Messwerte unter Standard-Epoxidierungsbedingungen
aufgenommen wurden.

In Abbildung 5.10 sind die Umsatzgrade und Selektivitäten gegen die Reaktionsdauer (TOS)
der Co-Feedmessungen von Ethanol aufgetragen. Der Ethanolpuls wurde nach einer TOS von
1,9 h gestartet und dauerte etwas über eine Stunde an, sodass zwei GC-Messungen aufgenommen
werden konnten. Erkennbar ist, dass der Ethenumsatzgrad und die Selektivitäten von Ethylen-
oxid und Acetaldehyd vor und nach dem Ethanolpuls übereinstimmen. Während dem Feed jedoch
Ethanol zugeführt wurde, findet weder ein Ethenumsatz noch die Bildung von Ethylenoxid statt.
Die dargestellte Selektivität zu Acetaldehyd, die während des Ethanol Co-Feeds auf die zugeführ-
te Stoffmenge an Ethanol bezogen ist, beträgt hingegen beinahe 100 %. Das zudosierte Ethanol
selbst konnte nur in Spuren wiedergefunden werden, da dieses quantitativ zum Acetaldehyd um-
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gesetzt wurde. Das Reaktionsschema der Ethenepoxidierung mit dem Einfluss von Ethanol ist in
Schema 5.3 dargestellt.
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Abbildung 5.10: Ethenumsatzgrad, Ethylenoxidselektivität und Acetaldehydselektivität
in Abhängigkeit von der Reaktionsdauer für einen Co-Feed Puls mit
0,6 Vol.% Ethanol. (Die Acetaldehydselektivität ist auf den Ethanolum-
satzgrad bezogen.)

Dies bedeutet, dass 0,6 Vol.% Ethanol im Feed ausreichen, den Ethenumsatz am Silberkatalysa-
tor vollständig zu inhibieren. Woraus folgt, dass die beim Dual-Layer-Konzept zugeführte Menge
an Ethanol (vgl. Kapitel 5.2) ausreichen würde, um die Bildung von Ethylenoxid vollständig zu
unterbinden, falls Ethanol durch die erste Katalysatorschicht, bestehend aus dem Dehydratisie-
rungskatalysator, durchbrechen würde. Des weiteren kann aus dem Experiment gefolgert werden,
dass das Ethanol am Silberkatalysator umgesetzt wird. Schlussendlich zeigt dieses Experiment
auch, dass der Silberkatalysator durch Ethanol nicht irreversibel desaktiviert, sondern lediglich
die Epoxidierung und der Umsatz von Ethen reversibel inhibiert wird. Beide Beobachtungen ha-
ben eine hohe Bedeutung für die Entwicklung eines industriellen Prozesses basierend auf dem
Dual-Layer-Konzept.

So führt die Erkenntnis, dass Ethanol am Silberkatalysator vollständig zu Acetaldehyd umge-
setzt wird dazu, dass die Produktaufreinigung der bestehenden technischen Ethylenoxidsynthese
nicht für das Dual-Layer-Konzept angepasst werden müsste, da im klassischen Verfahren ebenfalls
geringe Mengen Acetaldehyd entstehen. Die vollständig reversible Inhibierung der Ethylenoxid-
bildung durch Ethanol führt dazu, dass im Falle eines Ethanoldurchbruchs durch das Katalysa-
torbett des Dehydratisierungskatalysators zumindest der Epoxidierungskatalysator wieder regene-
rierbar wäre.

Im Folgenden soll die Toleranz der Ethenepoxidierung gegenüber Ethanol im Feed ermittelt
werden. Dies ist für eine Prozessentwicklung essenziell, da sich dadurch der mindestens erforder-
liche Umsatzgrad an Ethanol im Dehydratisierungsschritt ergibt. Sollte der mindestens erforderli-
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Schema 5.3: Reaktionsschema der Epoxidierung von Ethen (C2H4) unter Berücksichti-
gung von Ethanol (CH3CH2OH) im Feed.

che Umsatzgrad an Ethanol nicht erreicht werden, würde daraus die Inhibierung der Ethenepoxi-
dierung folgen. Um belastbare quantitative Werte zu erhalten, ob eine bestimmte Ethanolmenge
Einfluss auf die Ethenepoxidierung hat, wurde vor jedem der in den Abbildungen 5.11 und 5.12
dargestellten Experimente zunächst sichergestellt, dass der Silberkatalysator ohne Ethanol im Feed
Ethylenoxidselektivitäten auf der „Masterkurve“ erreichte. Zusätzlich wurde von den Pulsexperi-
menten abgesehen und ein kontinuierlicher Feed an Ethanol zudosiert.

Der genaue experimentelle Ablauf ist im Folgenden beschrieben. Die Co-Feedmessungen von
Ethanol zur Ermittlung der Ethanoltoleranz der Ethylenoxidsynthese wurde an der zweiten Ex-
perimentieranlage (siehe Abbildung 4.1) durchgeführt. Dazu wurde der Reaktor 1 mit Silizium-
carbid befüllt und auf 70 ◦C beheizt. An den Reaktor wurde zusätzlich eine Spritzenpumpe des
Typs PHD ULTRA von HARVARD APPARATUS mit einer 100 µL Spritze angeschlossen, über
welche Ethanol mit ≥10 nLmin−1 dosiert werden konnte. In Reaktor 2 wurde der Silberkataly-
sator eingefüllt. Zunächst wurde die Feedzusammensetzung ohne Ethanoldosierung im Bypass
überprüft. Anschließend wurde Reaktor 2 zugeschaltet, sodass die Ethenepoxidierung ohne Etha-
nol im Feed untersucht werden konnte. Dabei wurde überprüft, ob die katalytischen Ergebnisse
auf der „Masterkurve“ liegen. Erst wenn dies der Fall war, wurde Reaktor 2 zunächst im Bypass
umgangen, Reaktor 1 zugeschaltet und Ethanol in Reaktor 1 mit der Spritzenpumpe dosiert. Wur-
de nach ca. 1 h ein konstanter Ethanolfeed erreicht, wurde Reaktor 2, mit dem Silberkatalysator,
wieder zugeschaltet und der Einfluss des Ethanols auf die Epoxidierung mehrere Stunden lang un-
tersucht. Durch diese zeitaufwendige Methode konnte sichergestellt werden, dass Abweichungen
von der „Masterkurve“ nicht durch einen bereits zuvor desaktivierten Silberkatalysator bedingt
waren. Wiederholungsmessungen konnten die in Abbildung 5.11 bzw. 5.12 ersichtlichen Trends
bestätigen.

Wie aus Abbildung 5.11 hervorgeht, liegen lediglich die Messungen mit einem Ethanolgehalt
von 250 ppm auf der „Masterkurve“. Bei den Messungen mit 300 ppm bis 1500 ppm Ethanol im
Feed kann eine signifikante Abweichung von der „Masterkurve“ durch eine deutliche Verringe-
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Abbildung 5.11: Co-Feed von Ethanol in der Epoxidierung von Ethen und Einordnung
der Daten in den Stand der Literatur. Die jeweils zugeführten Anteile an
Ethanol sind in ppm angegeben. [18–26]

rung der Ethylenoxidselektivität beobachtet werden. Bei noch höheren Ethanolanteilen im Feed
von 2000 ppm und 3000 ppm kam es zu einem vollständigen Einbruch des Ethenumsatzes, wes-
halb keine Ethylenoxidbildung beobachtet werden konnte.

Die in den Abbildungen 5.11 und 5.12 gezeigten Messungen wurden jeweils bei einer Katalysa-
torbetttemperatur von 230 ◦C durchgeführt. Um jedoch diese Katalysatorbetttemperatur zu errei-
chen, mussten unterschiedliche Manteltemperaturen des Reaktors eingestellt werden. Dies ist in
Abbildung 5.12 dargestellt. Es ist ersichtlich, dass mit zunehmendem Anteil an Ethanol im Feed
eine höhere Manteltemperatur notwendig war, um die 230 ◦C im Katalysatorbett zu erreichen.
Weil sowohl die Epoxidierung als auch die Totaloxidation exotherme Reaktionen sind, musste bei
Epoxidierungsreaktionen ohne Ethanol Co-Feed oder mit einem geringen Ethanolanteil die Man-
teltemperatur unterhalb der gewünschten Katalysatorbetttemperatur von 230 ◦C gewählt werden.
Durch die Exothermie der Reaktion wurde dann die gewünschte Reaktionstemperatur erreicht.

Dass die Reaktormanteltemperatur zum Erreichen der gewünschten Katalysatorbetttemperatur
von 230 ◦C höher als ebendiese eingestellt werden musste, kann durch die Betriebsweise der Ex-
perimentalanlage erklärt werden. Wurde der Experimentieranlage unter Verwendung einer iner-
ten Schüttung im Reaktor und damit ohne Reaktion betrieben, musste die Manteltemperatur auf
240 ◦C beheizt werden, um die Schüttung auf 230 ◦C zu erhitzen. Dies ist dadurch bedingt, dass der
Reaktionsfeed am Reaktoreingang durch die beheizten Rohrleitungen lediglich eine Temperatur
von etwa 120 ◦C aufweist. Bei einem Ethanol Co-Feed von 2000 ppm und 3000 ppm konnte trotz
einer Katalysatorbetttemperatur von 230 ◦C und einer Manteltemperatur von 240 ◦C kein Ethen-
umsatz am Silberkatalysator beobachtet werden. Das zugeführte Ethanol wurde jedoch, wie in al-
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Abbildung 5.12: Ethylenoxidselektivität und Ethenumsatzgrad in Abhängigkeit der Tem-
peratur des Reaktormantels, um eine Katalysatorbetttemperatur von
230 ◦C für die Ethenepoxidierung mit Ethanol als Co-Feed zu erreichen.
Die zugeführten Ethanolanteile sind in ppm für die jeweiligen Mess-
punkte angegeben.

len Co-Feedexperimenten vollständig umgesetzt. Bei den Messungen mit 2000 ppm und 3000 ppm
Ethanol war das Hauptprodukt Acetaldehyd, mit Spuren von CO2. Diese Beobachtung steht in sehr
guter Übereinstimmung zu dem in Abbildung 5.10 dargestellten Pulsexperiment mit 0,6 Vol.%
(6000 ppm) Ethanol, bei dem die gleiche Produktzusammensetzung beobachtet wurde. Im Fall
der übrigen Messungen mit 250 ppm bis 1500 ppm Ethanol im Feed, bei denen Ethen umgesetzt
wurde, wurde als Reaktionsprodukt neben dem Ethylenoxid hauptsächlich CO2 gefunden. Acetal-
dehyd konnte nur in Spuren beobachtet werden, wie es bei der Ethenepoxidierung auch ohne den
Co-Feed von Ethanol typisch ist, da durch die Isomerisierung von Ethylenoxid gebildetes Ace-
taldehyd sofort totaloxidiert wird. Der Grund dafür ist, dass die Totaloxidation von Acetaldehyd
unter Epoxidierungsbedingungen sehr viel schneller ist, als dessen Bildung durch die Isomerisie-
rung von Ethylenoxid. [41]

Die Ergebnisse legen nahe, dass die Ethenepoxidierung an Silber mit Ethanol im Feed je nach
Ethanolkonzentration drei unterschiedliche Betriebszustände hat.

1. Der Normalzustand, der vorliegt, wenn die Ethanolanteile im Reaktionsfeed bei 250 ppm
oder darunter liegen. In diesem Betriebszustand wird das zudosierte Ethanol am Silberka-
talysator vollständig umgesetzt, während die Ethylenoxidselektivität nicht beeinflusst wird.
Die Reaktionsprodukte sind dabei das Ethylenoxid als Hauptprodukt und CO2 als Neben-
produkt sowie Spuren von Acetaldehyd («50 ppm).
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2. Der zweite Betriebszustand, mit Ethanolanteilen im Reaktionsfeed zwischen 250 ppm und
1500 ppm, liefert die selben Reaktionsprodukte wie bei der normalen Epoxidierung. Aller-
dings liegt einen starker Rückgang der Ethylenoxidselektivität vor.

3. Im dritten Betriebszustand sind die Ethanolanteile mit≥2000 ppm so hoch, dass kein Ethen
mehr umgesetzt wird, weshalb auch kein Ethylenoxid mehr beobachtet wird. Unter diesen
Betriebsbedingungen wird Acetaldehyd als Hauptprodukt gebildet sowie Spuren von CO2.

Eine mögliche Erklärung für die vollständige Unterdrückung der Epoxidierung am Silberkata-
lysator bei hohen Ethanolanteilen über 2000 ppm ist, dass Ethanol sehr viel stärker an der vor-
oxidierten Silberoberfläche adsorbiert, als Ethen. Bei der vorliegenden Konkurrenzadsorption ver-
drängt somit das Ethanol das Ethen von den aktiven Zentren des Silberkatalysators und verhindert
dadurch dessen Umsetzung. Die einzige Reaktion, die dann noch stattfindet, ist die Selektivoxida-
tion von Ethanol zu Acetaldehyd. Die Ergebnisse der Experimente legen dies nahe, obwohl unter
Epoxidierungsbedingungen die Totaloxidation von Acetaldehyd (Reaktion 3,b in Schema 5.3) ei-
ne sehr viel schnellere Reaktion ist, als dessen Bildung aus der Isomerisierung von Ethylenoxid.
Technisch ist die Selektivoxidation von Ethanol an Silber zu Acetaldehyd bekannt. Unter dem
Namen VEBA-CHEMIE Prozess wurde Ethanol mit Luft bei 500 ◦C bis 650 ◦C an einem Silber-
katalysator zu Acetaldehyd umgesetzt, bevor das Verfahren Anfang der 1970er Jahre durch das
WACKER-HOECHST Verfahren abgelöst wurde. Mit Ausbeuten von über 98 % war dies ein wich-
tiger Prozess zur Herstellung von Acetaldehyd. [161]

Eine Konkurrenzadsorption der Reaktanten alleine erklärt allerdings nicht die Verschiebung
der Selektivitäten von der Selektivoxidation hin zur Totaloxidation bei Ethanolanteilen zwischen
250 ppm und 1500 ppm. Einen möglichen Erklärungsansatz bieten dabei die Mechanismen der be-
obachteten Reaktionen, nämlich der Selektivoxidation von Ethanol an Silber sowie der möglichen
Oxidationen von Ethen am Silberkatalysator. Bei der Oxidation von Ethanol an Silber adsorbiert
der Alkohol hauptsächlich dissoziativ an voroxidierten Silberoberflächen. [186] Dabei werden Pro-
tonen abgespalten, welche an die an der Oberfläche befindlichen Sauerstoffatome unter Bildung
von Hydroxylgruppen koordinieren. Hierdurch sind zweierlei katalytische Effekte möglich: Zum
einen, dass die dadurch gebildeten Hydroxylgruppen Ethylenoxid isomerisieren und somit dessen
Selektivität verringern. Zum anderen muss formal zur Bildung von Acetaldehyd aus Ethanol ne-
ben dem Proton auch ein Hydrid abgespalten werden. Dieses erhöht an der Silberoberfläche die
Elektronendichte und verringert dadurch den Anteil an elektrophilem Sauerstoff am Katalysator,
welcher selektiv Ethylenoxid bildet. Letztlich kann durch die Reaktion des Hydrids mit elektro-
philem Sauerstoff dessen Konzentration zusätzlich gesenkt werden. Eine höhere Elektronendichte
am Silber führt so nicht nur zu einer Verringerung des Anteils von elektrophilem Sauerstoff, son-
dern auch zur Bildung von nukleophilem Sauerstoff. Letztere Sauerstoffspezies katalysiert die
Totaloxidation von Ethen. [7;75]
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Die Untersuchungen legen nahe, dass Ethanol gleichzeitig mehrere Einflüsse auf die Ethen-
epoxidierung ausübt. Dies drückt sich durch eine Konkurrenzadsorption an der Katalysatorober-
fläche aus, was bei hohen Ethanolanteilen im Reaktionsfeed letztlich dazu führt, dass kein Ethen
mehr umgesetzt wird. Zudem scheint die Umsetzung von Ethanol während der Ethenepoxidierung
die Konzentration der aktiven Oberflächensauerstoffspezies zu beeinflussen, wodurch eine signi-
fikante Abnahme der Ethylenoxidselektivität beobachtet werden kann. Letzteres könnte mittels
in-situ XPS-Untersuchungen (Röntgenphotoelektronenspektroskopie) durch Titration mit Etha-
nol nachgewiesen werden, analog zu den Messungen von CARBONIO et al. [76]. XPS eignet sich
aus dem Grund, da elektrophile und nukleophile Sauerstoffspezies deutlich unterscheidbare O-1s-
Signale der Bindungsenergien von 530 eV bis 531 eV bzw. 528 eV liefern. [64;72;73;75;187]

Insgesamt scheint sich zu bestätigen, dass der Silberkatalysator unter Reaktionsbedingungen
je nach Ethanolanteil im Feed mehrere unterschiedliche Oberflächenzustände aufweist. Einerseits
der Zustand der normalen Ethenepoxidierung, bei der Ethylenoxid und CO2 als Produkte gefun-
den wurden sowie Spuren von Acetaldehyd («50 ppm). Andererseits konnte am Silberkatalysator
bei Ethanolanteilen ab 2000 ppm nachgewiesen werden, dass die Selektivoxidation von Ethanol
katalysiert wird, bei der als Hauptprodukt Acetaldehyd gefunden wurde. Beide Reaktionen sind
an Silber jeweils mit der beobachteten Produktzusammensetzung bekannt. Neu ist allerdings, dass
ein „Umschalten“ zwischen diesen Reaktionen beobachtet werden konnte, wenn die Ethanolmen-
ge einen bestimmten Wert überschreitet. Während das zugeführte Ethanol bei gleichzeitig ablau-
fender Ethenepoxidierung totaloxidiert wurde, konnte, sobald kein Ethen mehr umgesetzt wurde,
kaum CO2 als Produkt und nur noch Acetaldehyd nachgewiesen werden. Dies wurde auch be-
obachtet, wenn 3000 ppm Ethanol in synthetischer Luft ohne Ethen im Feed, oder ausschließlich
unter Stickstoff bei 250 ◦C umgesetzt wurde.

Um den Einfluss von Diethylether auf die Epoxidierung zu untersuchen, wurden analog zum
Pulsexperiment mit Ethanol (vgl. Abbildung 5.10) 3 Vol.% Diethylether als Co-Feed dem Standard-
Epoxidierungsfeed zugegeben. Dabei wurde der Diethylether im Gegensatz zum Ethanol aller-
dings nicht umgesetzt. In Abbildung 5.13 ist der Versuchsverlauf dargestellt. Der Anstieg der Ethy-
lenoxidselektivität beim Co-Feed von Diethylether ist auf den sinkenden Umsatzgrad von Ethen
zurückzuführen. Obwohl die zugeführte Menge an Diethylether verglichen mit der von Ethanol um
das Fünffache höher war, wurde der Silberkatalysator nicht vollständig desaktiviert (vgl. Abbil-
dung 5.13). Trotzdem ist eine signifikante Abnahme des Ethenumsatzgrades zu erkennen. Begrün-
den lässt sich dies damit, dass sowohl Ethanol als auch Diethylether den Silberkatalysator nicht
vergiften, sondern an diesem nur reversibel adsorbieren wodurch die Anzahl der aktiven Zentren
verringert wird. Dass Diethylether und Ethanol den Silberkatalysator nicht im selben Maß desakti-
vieren, ist durch deren unterschiedliche Adsorptionseigenschaften erklärbar. Dabei adsorbiert das
polarere Ethanol1 über die Hydroxylgruppe sehr viel stärker als der unpolarere Diethylether2.

1Der Dipolmoment von Ethanol beträgt: 1,60 De [188]

2Der Dipolmoment von Diethylether beträgt: 1,15 De [188]
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Abbildung 5.13: Ethenumsatzgrad, Ethylenoxidselektivität und Anteil an Diethylether im
Reaktionsfeed in Abhängigkeit von der Reaktionsdauer für ein Co-Feed
Puls mit 3 Vol.% Diethylether.

Die Co-Feedexperimente mit Ethanol und Diethylether sind essenziell, um die Fahrweise des
Dehydratisierungskatalysators festzulegen. Da sowohl Ethanol als auch Diethylether die Umset-
zung von Ethen hemmen, muss der Dehydratisierungskatalysator für eine erfolgreiche Realisie-
rung des Dual-Layer-Konzepts auf Ethanolvollumsatz gefahren werden. Zudem darf der Dehy-
dratisierungskatalysator keine Umsetzung von Ethanol zu Diethylether katalysieren, oder muss
diesen direkt weiter zum gewünschten Ethen umsetzen.

Als weitere wichtige Konsequenz aus den Co-Feedexperimenten mit Ethanol folgt, dass ein auf
Silber basierender bifunktioneller Katalysator, d.h. ein Katalysator der die katalytischen Funktio-
nen der Dehydratisierung un der Epoxidierung kombiniert, für die direkte Ethylenoxidsynthese
aus Ethanol nicht geeignet ist. Dies liegt zum einen begründet in der Inhibierung der Ethene-
poxidierung durch Ethanol. Zum anderen ist ein bifunktioneller Katalysator ungeeignet, da die
Ethanoldehydratisierung durch saure Zentren katalysiert wird, die jedoch bekanntermaßen die
Isomerisierung von Ethylenoxid zu Acetaldehyd katalysieren. [2;38] Die räumliche Trennung von
Ethylenoxid und sauren Zentren sowie von dem Epoxidierungskatalysator und Ethanol ist folglich
eine zwingende Voraussetzung für die Ethylenoxidsynthese aus Ethanol und kann nur durch zwei
Katalysatorschichten erreicht werden.

5.3.2.3 Co-Feed von Propen, Penten und Hexen

Bei der Ethanoldehydratisierung ist Diethylether das am häufigsten auftretende Nebenprodukt.
Es kann allerdings zu ungewollten Folgereaktionen des Ethens kommen, wobei durch Oligo-
merisierung höhere Olefine entstehen. Durch Crackreaktionen der gebildeten Olefine mit gerader
Anzahl an Kohlenstoffatomen werden so solche mit ungerader Anzahl gebildet. Um den Ein-
fluss höherer Olefine auf die Epoxidierung abzuschätzen, wurden Pulsexperimente mit Propen,
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2-Penten (cis/trans) und 2,3-Dimethylbuten durchgeführt. Da es sich bei den Pulsexperimenten le-
diglich um Messungen mit rein qualitativer Aussagekraft handelt, wurde das 2-Penten als cis/trans
Mischung eingesetzt und stellvertretend für alle Pentenisomere verwendet. Gleiches gilt für das
2,3-Dimethylbuten, welches stellvertretend für alle Hexenisomere verwendet wurde. Außerdem
wurde, wie bereits bei den Pulsexperimenten von Ethanol und Diethylether, der Silberkatalysator
mehrfach verwendet, was Abweichungen von der „Masterkurve“ erklären kann.
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Abbildung 5.14: Ethenumsatzgrad, Ethylenoxidselektivität und der Anteil an Propen im
Reaktionsfeed in Abhängigkeit der Reaktionsdauer für einen Co-Feed
Puls mit 4 Vol.% Propen.

In Abbildung 5.14 ist der Reaktionsverlauf des Pulsexperiments mit Propen dargestellt. Es ist er-
kennbar, dass der Ethenumsatzgrad und die Ethylenoxidselektivität vor und nach dem Propenpuls,
der zwischen den Stunden eins bis drei erfolgte, in etwa die selben Werte annehmen. Es ist zudem
ersichtlich, dass während der Zugabe von 4 Vol.% Propen der Umsatzgrad an Ethen signifikant
von über 7 % auf unter 2 % zurückgeht. Als Reaktionsprodukte wurden während des Propenpulses
neben CO2 und Ethylenoxid auch Spuren von Propylenoxid im Produktgasstrom nachgewiesen.
Dass am klassischen Silberkatalysator für die Ethenepoxidierung auch Propen epoxidiert werden
kann, ist in der Literatur bereits bekannt. Dabei werden jedoch in der Regel nur niedrige Selek-
tivitäten von unter 10 % erreicht. [189] Wie zuvor bei den Co-Feedexperimenten mit Ethanol und
Diethylether ist die beobachtete Inhibierung des Ethenumsatzgrades vollständig reversibel. Dies
deutet ebenfalls auf eine Konkurrenzadsorption zwischen Ethen und Propen hin, bei der das hö-
here Olefin das niederere verdrängt. In Abbildung 5.15 sind die Reaktionsverläufe der Co-Feed
Pulsexperimente mit einer cis/trans Mischung von 2-Penten (linke Abbildung, also 5.15a) und
2,3-Dimethylbuten (rechte Abbildung, also 5.15b) aufgetragen. Wie bei den zuvor diskutierten
Pulsexperimenten sind die Ethenumsatzgrade sowie die Ethylenoxidselektivitäten vor und nach
dem Olefinpuls in sehr guter Übereinstimmung. Auch für die C5- und C6-Olefine scheint die Inhi-
bierung der Ethenepoxidierung damit vollständig reversibel zu sein.
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Abbildung 5.15: Co-Feed von 3,5 Vol.% 2-Penten (cis/trans) (linke Abbildung 5.15a) und
2 % 2,3-Dimethylbuten (rechte Abbildung 5.15b) zur Epoxidierung von
Ethen.

Während bei dem Pentenpuls mit 3,5 Vol.% zu Beginn noch ein geringer Ethenumsatzgrad be-
obachtbar war, bevor dieser auf Null sank, konnte während des 2 Vol.% Hexenpulses kein Ethen-
umsatz mehr beobachtet werden. Und dies, obwohl die zugeführte Menge an Penten um das 1,5-
fache höher war als die des Hexens. Beim Propen war die zugeführte Menge sogar doppelt so
hoch wie des Hexens, aber auch hier wurde die Ethenepoxidierung nicht vollständig inhibiert.
Dies deutet auf einen direkten Zusammenhang zwischen der Anzahl der Kohlenstoffatome des
zugeführten Olefins und der Stärke der Inhibierung der Ethenepoxidierung hin. Dabei ist diese
umso größer, je mehr Kohlenstoffatome das Olefin aufweist. Ein naheliegender Erklärungsansatz
ist, dass die Adsorptionkonstanten der Olefine unter Reaktionsbedingungen mit steigender Anzahl
an Kohlenstoffatomen zunimmt, da es zu mehr Wechselwirkung mit der Silberoberfläche kom-
men kann. Die Stärke der VAN-DER-WAALS Wechselwirkungen nimmt somit zu. Für eine Va-
lidierung dieser Hypothese könnten Adsorptionsgleichgewichte bestimmt werden. Da sich diese
jedoch zwischen reinen und voroxidierten Silberoberflächen beträchtlich unterscheiden können,
wurden solche Messungen aus Zeitgründen nicht weiterverfolgt. Unklar ist zudem, ob es sich
ausschließliche um eine Konkurrenzadsorption zwischen dem höheren Olefin und Ethen handelt.
Möglich wäre auch eine Konkurrenzadsorption des Olefins mit Sauerstoff oder beiden Komponen-
ten. AKIMOTO et al. untersuchten die Oxidation unterschiedlicher C2- bis C5-Olefine an Silber und
beobachteten für Butene und Pentene eine negative Reaktionsordnung bezüglich des Olefins [190].
Dies entspricht einer Selbstinhibierung der Olefine auf der Silberoberfläche, was die These der
Konkurrenzadsorption mit Sauerstoff stützt.
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Aus diesem Kapitel lässt sich die Schlussfolgerung ziehen, dass es sich bei der Epoxidierung
von Ethen um eine Reaktion mit einer Vielzahl an Einflussparametern handelt. Alle als Co-Feed
eingebrachten Komponenten bis auf Wasser beeinflussen die Ethylenoxidbildung in negativer Wei-
se. Zurückgeführt werden kann das vermutlich auf die geringe Adsorptionskonstante von Ethen
am Katalysator, beziehungsweise auf höhere Adsorptionskonstanten für die möglichen Nebenpro-
dukte der Dehydratisierung von Ethanol. Daraus resultiert eine Konkurrenzadsorption des Ethens
mit den höheren Olefinen, Ethanol und Diethylether, was zu einer vollständig reversiblen Inhibie-
rung der Ethylenoxidbildung führt. Der Vergleich von Adsorptionskonstanten von Ethen und der
als Co-Feed zugeführten Reaktanten ist dabei jedoch nicht trivial. Dies ist dadurch bedingt, dass
die Adsorptionskonstanten stark abhängig von dem Sauerstoffgehalt auf der Silberoberfläche sind.
Im folgenden soll die Dehydratisierung von Ethanol untersucht werden und dabei die durch die
Co-Feedexperimente gewonnenen Erkenntnisse für das Dual-Layer-Konzept angewandt werden.

5.4 Untersuchungen zur Ethanoldehydratisierung

Die folgenden Messungen wurden alle mit 5 Vol.% Ethanol und 5 Vol.% Sauerstoff im Feed durch-
geführt. Hintergrund ist, dass durch eine höhere Konzentration an Ethanol im Feed die Messge-
nauigkeit von Umsatzgraden und Selektivitäten gesteigert werden sollte. Besonders für die präzise
Quantifizierung von unerwünschten Nebenprodukten wie höheren Olefinen, die mit Konzentratio-
nen im ppm-Bereich beobachtet wurden, sind höhere Eduktkonzentrationen essentiell. Geringere
Mengen an umgesetztem Ethanol hätten die Konzentrationen der höheren Olefine weiter verringert
und deren Quantifizierung erschwert.

Zusätzlich wurde ein Verhältnis von Sauerstoff zu Ethanol von 1:1 gewählt, was im Vergleich
zum angedachten Dual-Layer-Prozess (Verhältnis: 8:30 - O2:Ethen) etwa viermal so hoch ist.
Grund dafür war eine mögliche Redoxaktivität der sauren Katalysatoren zu identifizieren, da sol-
che Katalysatoren für den Dual-Layer-Prozess ungeeignet sind.

5.4.1 Untersuchung von γ-Al2O3 zur Ethanoldehydratisierung

γ-Al2O3 ist vermutlich der bekannteste Ethanoldehydratisierungskatalysator und gehört auch mit
zu den am besten untersuchten. Daher diente γ-Al2O3 als Ausgangspunkt für ein Katalysatorscree-
ning, um einen geeigneten Ethanoldehydratisierungskatalysator für das Dual-Layer-Konzept zu
finden. Verwendet wurde ein γ-Al2O3 von SAINT-GOBAIN NORPRO mit einer N2-BET-Oberfläche
von 259 m2 g−1 und einer Primärpartikelgröße von 70 µm. In Abbildung 5.16 sind die katalyti-
schen Ergebnisse der Ethanoldehydratisierung an γ-Al2O3 bei einer GHSV von 7000 h−1 gezeigt.
Es ist erkennbar, dass an γ-Al2O3 kein Ethanolvollumsatz bei Reaktionstemperaturen bis 340 ◦C
erreicht wird. Ebenso ist der typische Selektivitäts-Umsatzgradverlauf einer Ethanoldehydratisie-
rung zu erkennen. Bei niedrigen Reaktionstemperaturen und damit bei niedrigeren Umsatzgraden
liegt als Hauptprodukt Diethylether vor. Mit steigender Reaktionstemperatur und damit steigen-
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5.4 Untersuchungen zur Ethanoldehydratisierung

dem Umsatzgrad nimmt die Ethenbildung zu, während die Diethyletherselektivität abnimmt. Das
liegt zum einen in der direkten Dehydratisierung von Ethanol zu Ethen begründet, die entropisch
getrieben ist, zum anderen wird Ethen auch durch die Folgereaktion aus Diethylether gebildet.
Dieses Dreiecksschema ist in Schema 2.6 gezeigt.

In Abbildung 5.16 ist zudem ersichtlich, dass neben den erwarteten Hauptprodukten Diethyl-
ether und Ethen geringere Mengen an Acetaldehyd gebildet werden. Mit einer Acetaldehydse-
lektivität von 11 % bei einem Ethanolumsatzgrad von 93 % stellt die oxidative Dehydrierung von
Ethanol zu Acetaldehyd eine nicht zu vernachlässigende Nebenreaktion an γ-Al2O3 dar. Dass
Ethanol an γ-Al2O3 bei höheren Reaktionstemperaturen zu Acetaldehyd dehydrieren kann, ist
bereits aus der Literatur bekannt. [105] Dort wird die Reaktion jedoch in der Regel unter Sauer-
stoffausschluss durchgeführt. Aus diesem Grund fehlt dort die thermodynamische Triebkraft, die
Oxidation des Wasserstoffs, weshalb die Dehydrierung von Ethanol an γ-Al2O3 als Nebenreaktion
der Dehydratisierung häufig vernachlässigbar ist.
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Abbildung 5.16: Selektivitäts- und Umsatzgradverläufe in Abhängigkeit der Reaktion-
stemperatur der Ethanoldehydratisierung an γ-Al2O3 bei einer GHSV
von 7000 h-1.

Zusammenfassend lässt sich festhalten, dass an γ-Al2O3 unter den hier getesteten Reaktionsbe-
dingungen kein Ethanolvollumsatz erreicht werden konnte. Dies ist für eine Dual-Layer-Synthese
von Ethylenoxid aus Ethanol, wie die Ergebnisse aus dem vorhergehenden Kapitel (vgl. 5.3.2.2)
zeigen konnten, jedoch zwingend erforderlich. Zudem wurde Acetaldehyd als Nebenprodukt be-
obachtet, dessen Selektivität mit dem Ethanolumsatzgrad und der Reaktionstemperatur zunimmt.
Dabei ist die Acetalydehydausbeute Y (AA) mit 10,25 % bei einem Ethanolumsatzgrad von 93 %
am γ-Al2O3 höher, als der Umsatzgrad von Ethen am nachfolgenden Epoxidierungskatalysator
im angedachten Dual-Layer. Dadurch würde mit dem hier verwendeten γ-Al2O3 die Ethylenoxid-
ausbeute im technischen Prozess stark reduziert werden. Aus diesen Gründen eignet sich γ-Al2O3

nicht als Dehydratisierungskatalysator für das Dual-Layer-Konzept und wird daher im weiteren
Verlauf der Arbeit nicht weiter untersucht.
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5.4.2 Untersuchung von H-ZSM-5 zur Ethanoldehydratisierung

Neben γ-Al2O3 sind ZSM-5-Zeolithe gut untersuchte Katalysatoren für die Ethanoldehydratisie-
rung. ZSM-5-Zeolithe ermöglichen durch eine große Breite an nSi/nAl-Verhältnissen eine Variation
der Säurezentrendichte. Zudem weist der ZSM-5-Zeolith, wie alle mikroporösen Alumosilikate,
eine hohe spezifische Oberfläche auf. Ein wichtiger Vorteil gegenüber γ-Al2O3 ist, dass in der
Literatur bereits Untersuchungen beschrieben sind, bei denen Ethanol unter sauerstoffhaltiger Re-
aktionsatmosphäre an einem H-ZSM-5 dehydratisiert wurde und dabei keine Oxidationsprodukte
bei Temperaturen um 400 ◦C beobachtet wurden. [191]

In dieser Arbeit wurden ZSM-5-Zeolithe mit niedrigen bis mittleren nSi/nAl-Verhältnissen un-
tersucht, da die Ethanoldehydratisierung an sauren Zentren katalysiert wird und deren Anzahl pro-
portional zum Aluminiumgehalt (nAl) ist. Für eine einfachere Übersicht wird das nSi/nAl-Verhältnis
des jeweiligen Zeolithen im Folgenden immer in Klammer hinter dessen Typ vermerkt. Die un-
tersuchten H-ZSM-5-Zeolithe wiesen alle eine sehr ähnliche N2-BET-Gesamtoberfläche (ABET)
von ≈400 m2 g−1 auf, was ein typischer Wert für ZSM-5-Zeolithe ist. Die Mikroporenvolumina
(V mikro) sowie die Mikroporenoberflächen (Amikro) der untersuchten Zeolithe waren ebenfalls im
Rahmen der Messgenauigkeit (≈±10 %) in guter Übereinstimmung. Die Einzelwerte der unter-
suchten Zeolithe für die N2-Physisorption sind in Tabelle 5.2 zusammengefasst. Die Röntgenpul-
verdiffraktogramme der H-ZSM-5 Zeolithe sind im Anhang in Abbildung A.4 dargestellt.

Tabelle 5.2: N2-BET-Oberflächen und Porenvolumina der in dieser Arbeit untersuchten
H-ZSM-5-Zeolithe.

Zeolith V mikro / mLg−1 Amikro / m2 g−1 ABET / m2 g−1

H-ZSM-5 (30) 0,124 289 408
H-ZSM-5 (45) 0,128 297 436
H-ZSM-5 (95) 0,124 280 420
H-ZSM-5 (205) 0,134 299 416

Wie zuvor erwähnt, wurden unterschiedliche nSi/nAl-Verhältnisse des ZSM-5-Zeoliths gewählt,
weil dadurch die Säurezentrendichte und damit die Dichte aktiver Zentren für die Ethanolde-
hydratisierung variiert werden konnte. Die Säurezentrendichte der ZSM-5-Zeolithe wurde mit-
tels Ammoniakadsorption über zwei unterschiedliche Analysemethoden untersucht. Zum einen
über Protonen-Festkörper-NMR-Spektroskopie (Kernspinresonanz (engl.:nulear magnetic reso-

nance)), bei der die Probe vor und nach einer Ammoniakadsorptionsprozedur vermessen wird.
Zum anderen wurde die temperaturprogrammierte Desorption (TPD) von Ammoniak verwendet.
Die 1H-MAS-NMR-Spektren sind in Abbildung 5.17 dargestellt. Vor der Ammoniakadsorption
können die Signale von terminalen Si−OH Gruppen bei einer Verschiebung von 1,7 ppm und die
Brønstedsäurezentren bei einer Verschiebung von 4,1 ppm beobachtet werden. Letztere können
den verbrückenden Hydroxylgruppen der Si(OH)Al-Struktureinheiten zugeordnet werden. [192]
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Abbildung 5.17: 1H-NMR der H-ZSM-5-Zeolithe zur Bestimmung der Säurezentrendich-
te. In der linken Abbildung 5.17a sind die Spektren der bei 350 ◦C dehy-
dratisierten Zeolithe und rechts, in Abbildung 5.17b, sind die Spektren
der mit Ammoniak beladenen Zeolithe dargestellt. Aus Darstellungs-
gründen wurden die einzelnen Spektren auf die jeweilige Maximalin-
tensität normiert.

In Abbildung 5.17a, in der die Spektren der dehydratisierten Proben vor der Ammoniakadsorp-
tion dargestellt sind, ist gut ersichtlich, dass das Signalverhältnis von sauren zu terminalen Hydro-
xylgruppen mit steigendem nSi/nAl-Verhältnis abnimmt. Durch eine Beladung mit Ammoniak wer-
den mit den Brønstedsäurezentren koordinierte Ammoniumionen (NH +

4 ) gebildet. In Abbildung
5.17b sind die NMR-Spektren der jeweiligen ZSM-5-Katalysatoren nach der Ammoniakbeladung
dargestellt. Es ist deutlich erkennbar, dass das Signal bei einer Verschiebung von 1,7 ppm unver-
ändert vorliegt, während das Signal der sauren Protonen bei 4,1 ppm verschwunden ist. Ein neues
Signal bei 6,1 ppm, was den vier Protonen der Ammoniumionen zugeordnet werden kann [192], ist
erkennbar. Durch die Kalibration mit einem externen Standard (einem 35H,65Na-Y-Zeolith) sind
die Protonensignale quantifizierbar.

Zu der bereits diskutierten Methode zur Säurezentrendichtebestimmung mittels Kombinati-
on aus Ammoniakadsorption und 1H-MAS-NMR, ist die temperaturprogrammierte Desorption
von Ammoniak eine komplementäre Methode. Dabei wird Ammoniak bei einer Temperatur von
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120 ◦C an einen zuvor dehydratisierten Zeolithen adsorbiert. Anschließend wird bei einer definier-
ten Temperaturrampe die Desorption des Ammoniaks in einem inerten Trägergasstrom über einen
Detektor aufgezeichnet.
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Abbildung 5.18: Ammoniak-Desorbgramme der H-ZSM-5-Zeolithe. Aus Darstellungs-
gründen wurden die einzelnen Spektren auf die jeweilige Maximal-
intensität normiert.

Die Ammoniak-Desorbgramme, der hier diskutierten H-ZSM-5-Zeolithe, sind in Abbildung
5.18 gezeigt. Für jeden der Zeolithe sind zwei Signale zu erkennen. Ein Tieftemperatursignal bei
einer Temperatur von etwa 200 ◦C, das durch die Desorption von physisorbiertem Ammoniak und
Clusterammoniak entsteht und nicht zwingend mit der Säurezentrendichte oder der Stärke der
Säurezentren korreliert. [193–195] Das zweite Signal ist das Hochtemperatursig-nal der Ammoniak-
desorption. Dieses entsteht durch die Desorption von Ammoniak, das in Form von Ammoniumio-
nen an Brønstedsäurezentren chemisorbiert ist. [195] Die Menge an desorbiertem Ammoniak, die
dem Hochtemperatursignal zugeordnet werden kann, entspricht damit der Menge an für Ammo-
niak zugänglichen Brønstedsäurezentren.

Die Desorption des Ammoniaks von der Katalysatoroberfläche wird von unterschiedlichen Pa-
rametern beeinflusst. Dazu zählen beispielsweise die Steigung der Temperaturrampe der Desorpti-
on, die Strömungsgeschwindigkeit des inerten Trägergases und die eingesetzte Katalysatormasse.
So können durch steilere Temperaturrampen nicht nur die Desorptionsmaxima zu höheren Tem-
peraturen verschoben, sondern auch die Signalbreiten beeinflusst werden. Zu langsame Träger-
gasgeschwindigkeiten können zu einer äußeren Stofftransportlimitierung führen und dadurch die
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Desorption zu vermeintlich höheren Temperaturen verschieben. Die eingesetzte Katalysatormasse
hat dabei einen besonders großen Einfluss auf die Desorptionskurve. Da das Ammoniak nach der
Desorption von der Katalysatoroberfläche an weiteren sauren Zentren readsorbieren kann, kann
es abhängig von der Säurezentrendichte des Katalysators zu Signalverbreiterungen kommen. Aus
diesen Gründen werden im Folgenden keine weiteren Schlüsse aus den Desorbgrammen der H-
ZSM-5-Zeolithe gezogen, sondern lediglich die Fläche des Hochtemperatursignals mit der Säure-
zentrendichte korreliert.

In Abbildung 5.19 sind die mittels 1H-NMR bestimmten Säurezentrendichten sowie die Flä-
chen des Hochtemperatursignals gegen den Aluminiumgehalt der Zeolithe aufgetragen. Da dieser
für die protonierte Form der Zeolithe direkt proportional zur Anzahl der Brønstedsäurezentren ist,
wird für die beiden Methoden jeweils der erwartete lineare Verlauf erhalten. Die Werte in Ab-
bildung 5.19 bestätigen zudem eine gleichmäßigere Verteilung der Säurezentrendichte über den
gewählten Parameterraum als es die Werte der nSi/nAl-Verhältnisse eventuell nahelegen. Die Ein-
zelwerte der Säurezentrendichten sind zusätzlich auch in Tabelle 5.3 gelistet.
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Abbildung 5.19: Säurezentrendichten bestimmt durch Ammoniakadsorption mittels 1H-
NMR sowie die Flächen des Hochtemperatursignals bei der tempera-
turprogrammierten Ammoniakdesorption in Abhängigkeit des Alumini-
umgehalts der untersuchten H-ZSM-5-Zeolithe. Zur besseren Übersicht
sind die nSi/nAl-Verhältnisse der Zeolithe in Klammern angegeben.

Da es sich bei den H-ZSM-5-Zeolithen um mikroporöse Katalysatoren handelt und etwa drei
viertel der Katalysatoroberfläche in den Poren vorliegt (vgl. Tabelle 5.2), ist dort der Großteil der
aktiven Zentren lokalisiert. Dies kann abhängig von der Partikelgröße, der Eduktkonzentration, der
Diffusionsgeschwindigkeit des Edukts in den Katalysatorporen und der Reaktionsgeschwindigkeit
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zu einer Stofftransportlimitierung in den Poren der Zeolithe führen. Dabei sind Diffusionslimitie-
rungen sowohl in den Poren der Primärpartikel als auch in den der Sekundärpartikel möglich.
Letztere entstehen durch die Agglomeration von Primärpartikeln beispielsweise durch Pressen
und Sieben.

Tabelle 5.3: Partikeldurchmesser, Säurezentrendichten und WEISZ-Moduln der unter-
suchten H-ZSM-5-Katalysatoren.

Zeolith Partikeldurchmesser[1] / nm Säurezentrendichte[2] / mmolg−1 ΨEtOH

H-ZSM-5 (30) 359±62 0,348 0,003
H-ZSM-5 (45) 1564±481 0,247 0,078
H-ZSM-5 (95) 875±278 0,140 0,025
H-ZSM-5 (205) 5565±1482 0,053 0,925

[1]Partikelgröße bestimmt mittels graphischer Auswertung von REM-Aufnahmen.
[2]Säurezentrendichte bestimmt mittels Ammoniakbeladung und 1H-MAS-NMR.

Zur Überprüfung auf eine mögliche Porendiffusionslimitierung kann das WEISZ-PRATER-Kriter-
ium herangezogen werden. Dazu wird nach Gleichung 4.9 der WEISZ-Modul berechnet. Die Kri-
teriengleichung enthält die gemessene effektive Reaktionsgeschwindigkeit der Reaktion re f f , die
für den H-ZSM-5 (30) zu 7,8×10−3 molL−1 s−1 bestimmt wurde. Die Auftragung zur Bestim-
mung von re f f ist im Anhang in Abbildung A.5 dargestellt. Dieser Wert wurde für alle Zeolithe
zur Bestimmung der WEISZ-Moduln verwendet, da der H-ZSM-5 (30) der aktivste dieser Ka-
talysatoren ist (vgl. Abbildung 5.22) und somit die höchste effektive Reaktionsgeschwindigkeit
aufweist. Damit ist der Wert für re f f für die übrigen H-ZSM-5-Katalysatoren zu hoch gewählt,
was folglich zu einer Überschätzung des WEISZ-Moduls führt, wodurch eine Unterschätzung ei-
ner Stofftransportlimitierung nach dem WEISZ-PATER-Kriterium verhindert wird. Als weiterer
Parameter geht die Ethanolkonzentration der Gasphase in die Gleichung ein, welche bei den Re-
aktionen jeweils 1,2×10−3 molL−1 entsprach. Als Wert für den effektiven Diffusionskoeffizi-
enten von Ethanol im Primärpartikel De f f ,EtOH wurde 8,60×10−11 m2 s−1 aus der Literatur [196]

übernommen. Der Durchmesser (dKat) der Primärpartikel der H-ZSM-5-Zeolithe wurde grafisch
durch Vermessung der Rasterelektronenmikroskop (REM)-Aufnahmen der H-ZSM-5-Zeolithe be-
stimmt. Repräsentative Aufnahmen sind in Abbildung 5.20 gezeigt. Für die Bestimmung des Mit-
telwerts wurden jeweils mindestens 100 Primärpartikel vermessen. Es gilt, je größer die Primärpar-
tikel, desto wahrscheinlicher ist eine Porendiffusionslimitierung. Daher wurde für die Berechnung
des WEISZ-Moduls zum bestimmten Mittelwert der Primärpartikel deren Mittelwertabweichung
addiert. Dadurch werden die größeren Partikel, an welchen eher die Limitierung auftritt, stärker
berücksichtigt. Die Primärpartikelgrößen und die Werte für die WEISZ-Moduln sind in Tabelle 5.3
aufgelistet.
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(a) (b)

(c) (d)

Abbildung 5.20: REM-Aufnahmen der untersuchten H-ZSM-5-Zeolithe zur Bestimmung
von deren Primärpartikelgröße. In den Abbildungen a-d sind re-
präsentative Aufnahmen der entsprechenden Zeolithe mit nSi/nAl-
Verhältnissen von 30, 45, 95 und 205 gezeigt.

Für eine Reaktion erster Ordnung, zu der die Ethanoldehydratisierung gehört [106], gilt, dass
diese nicht durch den inneren Stofftransport (Porendiffusion) limitiert ist, wenn Ψ < 0,6 (WEISZ-
PRATER-Kriterium) ist. [197] Dieses Kriterium erfüllen alle H-ZSM-5-Katalysatoren, bis auf den
H-ZSM-5 (205). Durch dessen signifikant größere Primärpartikel kommt es zu einer deutlichen
Überschreitung des Grenzwertes. Trotz der überschätzten effektiven Reaktionsgeschwindigkeit
zur Berechnung des WEISZ-Moduls ist davon auszugehen, dass es bei diesem Katalysator zu Li-
mitierung durch Porendiffusion kommt und daher nicht alle katalytisch aktiven Zentren an der Re-
aktion beteiligt sind. Für die übrigen ZSM-5-Zeolithe mit den niedrigeren nSi/nAl-Verhältnissen,
ist durch die Erfüllung des WEISZ-PRATER-Kriteriums davon auszugehen, dass diese, unter den
in diesem Kapitel angewendeten Reaktionsbedingungen, nicht durch Stofftransport in den Mikro-
poren limitiert sind.
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Wie bereits erwähnt, kann der innere Stofftransport nicht nur in den Primärpartikeln die Ki-
netik limitieren, sondern auch in den Sekundärpartikeln. Da für die Reaktion in dem Festbettre-
aktor aufgrund des hohen Druckabfalls nicht das lose Katalysatorpulver verwendet werden kann,
wurde standardmäßig eine Siebfraktion von 200 µm bis 315 µm eingesetzt. Durch das notwendige
Pressen und Sieben des Katalysators entstehen Agglomerate, die hauptsächlich Meso- und Makro-
poren aufweisen. Die Porenstrukturen der Sekundärpartikel unterscheiden sich damit signifikant
von den einheitlichen Poren der Primärpartikel und werden beispielsweise durch die Größe der
Primärpartikel beeinflusst. [198] Für die Berechnung der effektiven Diffusionskoeffizienten der Re-
aktanten in den Poren ist eine detaillierte Kenntnis verschiedener Parameter notwendig, zu denen
unter anderem die Form und der Durchmesser der Poren sowie die Tortuositäten und Porositäten
der Partikel gehören. Zur Bestimmung dieser Parameter eignet sich beispielsweise die Quecksil-
berporosimetrie. Da jedoch keine Informationen über die Porenstruktur der Sekundärpartikel der
unterschiedlichen Zeolithe vorlag, konnte das WEISZ-PRATER-Kriterium nicht angewendet wer-
den. Ein experimenteller Ansatz, um Katalysatoren auf eine Diffusionslimitierung in den Poren
der Sekundärpartikel zu überprüfen, ist, unterschiedliche Siebfraktionen eines Katalysators in der
Reaktion einzusetzen. Im Fall einer Stofftransportlimitierung wäre die Stofftransportlimitierung
für kleinere Sekundärpartikel weniger stark ausgeprägt. Konkret bedeutet dies, dass bei gleichen
Reaktionsbedingungen mit kleineren Katalysatorsekundärpartikeln ein höher Umsatzgrad erreicht
würde.
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Abbildung 5.21: Umsatzgrade der Ethanoldehydratisierung in Abhängigkeit der Reak-
tionstemperatur für zwei unterschiedliche Sekundärpartikelgrößen des
H-ZSM-5 (95). Bei der mit 100 µm bezeichneten Auftragung handelt es
sich um eine Siebfraktion von 100-200 µm. Bei der mit 200 µm bezeich-
neten Probe um die Standardsiebfraktion von 200-315 µm.

In Abbildung 5.21 sind die Umsatzgrad-Temperatur-Verläufe des H-ZSM-5 (95) für die Stan-
dardsiebfraktion von 200 µm bis 315 µm und für eine kleinere Siebfraktion von 100 µm bis 200 µm
aufgetragen. Es ist erkennbar, dass die Messungen beider Siebfraktionen identische Trajektorien
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aufweisen. Da an der kleineren Siebfraktion keine höheren Ethanolumsatzgrade erreicht werden,
ist davon auszugehen, dass die gröbere Standardsiebfraktion nicht durch einen inneren Stofftrans-
port in den Sekundärpartikeln limitiert ist. Dies gilt allerdings nur für den hier untersuchten H-
ZSM-5 (95) Katalysator. Der Grund dafür ist, dass die übrigen Zeolithe jeweils eine andere Primär-
partikelgröße aufweisen und dadurch höchstwahrscheinlich andere Porengrößen und -strukturen
in den Sekundärpartikeln ausbilden. Aus Zeitgründen konnten nicht alle in dieser Arbeit verwen-
deten Katalysatoren auf Stofftransportlimitierungen untersucht werden.

Ziel der katalytischen Untersuchung von ZSM-5-Zeolithen mit unterschiedlichen nSi/nAl-Ver-
hältnissen war es einen Katalysator zu finden, der die Anforderungen an das Dual-Layer-Konzept
erfüllt (vgl. Kapitel 5.2). Daher wurden die H-ZSM-5-Zeolithe für die Ethanoldehydratisierung bei
unterschiedlichen Reaktionstemperaturen getestet. Die katalytischen Messungen sind in Form von
Umsatzgrad-Temperatur- und Selektivitäts-Temperaturdiagrammen in Abbildung 5.22 gezeigt.
Diethylether war dabei das Produkt, welches neben dem in Abbildung 5.22b gezeigten Ethen,
den größten Anteil ausmachte und bei geringen Umsatzgraden auch das Hauptprodukt war. Diese
Beobachtung steht in guter Übereinstimmung mit den für γ-Al2O3 gemachten (vgl. Abbildung
5.16). Abbildung 5.22a, in der die Umsatzgrad-Temperatur-Verläufe dargestellt sind, zeigt für alle
Zeolithe einen ähnlichen und erwarteten Verlauf: mit steigender Reaktionstemperatur nimmt der
Ethanolumsatzgrad zu. Außerdem ist erkennbar, dass bei der selben Reaktionstemperatur der Um-
satzgrad mit steigendem nSi/nAl-Verhältnis abnimmt. Dieser Trend korreliert mit der Abnahme der
Säurezentrendichte mit zunehmendem nSi/nAl-Verhältnis (vgl. Tabelle 5.3). Im Gegensatz zu dem
im vorhergehenden Kapitel untersuchten γ-Al2O3, erreichen die ZSM-5-Zeolithe bereits bei Re-
aktionstemperaturen zwischen 220 ◦C und 255 ◦C den erforderlichen Ethanolvollumsatz und nicht
erst bei 360 ◦C (vgl. Abbildung 5.16).

In Abbildung 5.22b sind die jeweiligen Ethenselektivitäten gegen die Reaktionstemperatur für
die Zeolithe aufgetragen. Die Ethenselektivität steigt dabei mit zunehmender Reaktionstemperatur
bzw. zunehmendem Ethanolumsatzgrad, was der Erwartung entspricht. Bei jedem der untersuch-
ten H-ZSM-5-Zeolithe erreicht die Ethenselektivität ein Maximum bei der niedrigsten Temperatur,
bei welcher Vollumsatz erreicht wird. Eine weitere Erhöhung der Reaktionstemperatur führt an-
schließend zu einer Abnahme der Ethenselektivität. Der Grund dafür sind die Folgereaktionen
des Ethens. So kann Ethen an den sauren Zentren durch Oligomerisierung und anschließende
Isomerisierungs- und Crackreaktion zu höheren Olefinen, Aliphaten und Kohlenstoffablagerun-
gen reagieren. Da diese Reaktionen in der Regel höhere Aktivierungsenergien (abhängig von
der Reaktion etwa 75 kJmol−1 bis 150 kJmol−1 [199]1) besitzen, als die Ethanoldehydratisierung
(85 kJmol−1 [200;201]), werden die Folgereaktionen des Ethens relevanter, je höher die Reaktion-
stemperatur ist. Industriell findet diese Reaktion Anwendung in dem ETP-Prozess (Ethen zu Pro-
pen), bei dem aus Ethen das wertvollere Propen und andere höhere Alkene erzeugt werden. Dabei

1Die Aktivierungsenergien sind für das Cracking von Hexan als Modellverbindung an einem H-ZSM-5-Zeolithen
angegeben.
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Abbildung 5.22: Temperaturverläufe des Ethanolumsatzgrades in Abbildung (a) und der
Ethenselektivität in Abbildung (b) der H-ZSM-5-Katalysatoren.

wird das Ethen bei Reaktionstemperaturen zwischen 400 ◦C bis 600 ◦C an SAPO-34- [120;202] oder
ZSM-5-Katalysatoren [119] umgesetzt. [88]

Da die Folgereaktionen von Ethen zur Bildung höherer Olefine führen und diese in einem Dual-
Layer die Epoxidierung des Ethens am Silberkatalysator inhibieren (vgl. Kapitel 5.3.2.3), müs-
sen diese Folgereaktionen weitestgehend unterdrückt werden. Dies soll im Folgenden durch zwei
Überlegungen erfolgen. Zum einen wird der H-ZSM-5 (95) Zeolith für die weiteren Untersuchun-
gen ausgewählt, da dieser Katalysator ein moderates nSi/nAl-Verhältnis und damit eine mittlere
Säurezentrendichte aufweist. Da die Folgereaktionen des Ethens ebenso wie die Dehydratisierung
an Brønstedsäurezentren katalysiert wird, sollen so Folgereaktionen des Ethens beim diffusiven
Abtransport aus den Poren aufgrund zu hoher Säurezentrendichte verhindert werden. Zum ande-
ren soll durch eine Erhöhung der Verweilzeit am Zeolith die Reaktionstemperatur zum Erreichen
des notwendigen Ethanolvollumsatzes verringert werden. Durch die höheren Aktivierungsener-
gien der Ethenfolgereaktionen zu höheren Olefinen sollen ebendiese Reaktionen durch niedriger
gewählte Reaktionstemperaturen unterdrückt werden.

In Abbildung 5.23 sind die Ethanolumsatzgrade gegen die jeweilige Reaktionstemperatur für
den H-ZSM-5 (95) bei unterschiedlichen GHSV aufgetragen. Es ist deutlich ersichtlich, dass die
notwendige Reaktionstemperatur für das erreichen des Ethanolvollumsatzes umso geringer ist, je
kleiner die eingestellte GHSV ist. Während bei einer GHSV von 7000 h−1 eine Reaktionstempe-
ratur von 230 ◦C für das Erreichen des Vollumsatzes notwendig ist, genügen bei einer GHSV von
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1000 h−1 195 ◦C. Zwar entspricht die Verschiebung zu niedrigeren Reaktionstemperaturen den Er-
wartungen, doch haben niedrigere GHSV auch negative Konsequenzen. Entweder führen diese zu
einem längeren Katalysatorbett des Dehydratisierungskatalysators oder zu einer Verringerung der
Strömungsgeschwindigkeit des Reaktionsgases. Da die Strömungsgeschwindigkeit jedoch durch
die Epoxidierung im Dual-Layer vorgegeben ist, folgt aus einer höheren Verweilzeit automatisch
ein längeres Katalysatorbett. Aus wirtschaftlicher Sicht ist dies jedoch nicht erstrebenswert (vgl.
Kapitel 5.2).
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Abbildung 5.23: Ethanolumsatzgrade bei unterschiedlichen GHSV in Abhängigkeit der
Reaktionstemperatur für den H-ZSM-5 (95) Katalysator.

Zur Betrachtung, inwiefern die Bildung höherer Olefine von der höheren Verweilzeit bzw. der
daraus resultierenden niedrigeren Reaktionstemperatur abhängig ist, wurden die Summen der Ole-
finselektivitäten gegen den Ethanolumsatzgrad in Abbildung 5.24 aufgetragen. Dabei ist erkenn-
bar, dass die Olefinselektivität bis zu einem Ethanolumsatzgrad von ≈80 % nur abhängig vom
Umsatzgrad und nicht von der Reaktionstemperatur zu sein scheint. Ausnahme ist ein Ausrei-
ßer bei einem Umsatzgrad von 84 % und einer Olefinselektivität von 3,2 % bei einer GHSV von
7000 h−1. Ein möglicher Erklärungsansatz ist, dass die beobachteten Olefine nicht aus der di-
rekten Folgereaktion von Ethen an sauren Zentren des Katalysator entstanden sind und daher
nicht die oben beschriebene hohe Aktivierungsbarriere überwinden mussten. Vielmehr können
bei der Ethanoldehydratisierung Carbokationen als Intermediate auftreten, wenn die Reaktion ei-
nem E1-Mechanismus folgt. Diese stark elektrophilen Intermediate können durch Reaktion mit
Ethen einen Hydrocarbonpool auf dem Katalysator bilden, der die Bildung höherer Olefine ka-
talysiert. Da mit steigendem Ethanolumsatzgrad die Menge an gebildetem Ethen zunimmt (vgl.
Abbildung 5.22), nimmt nicht nur die Menge an Edukt für die Folgereaktion zu, sondern auch die
Menge an intermediär gebildeten Carbokationen. Damit könnte eine Zunahme der Olefinanteile
mit steigendem Umsatzgrad erklärt werden.
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Bei einem Umsatzgrad von 100 % ist in Abbildung 5.24 jedoch eine deutliche Abhängigkeit der
Olefinselektivität von der Reaktionstemperatur zu erkennen. Dargestellt sind immer nur die Mess-
ergebnisse bei der niedrigsten Reaktionstemperatur, bei der der Ethanolvollumsatz erreicht wurde.
Die Messergebnisse zeigen deutlich, dass die Selektivität der höheren Olefine mit zunehmender
GHSV ebenfalls zunimmt. Die naheliegendste Erklärung ist die zunehmende Reaktionstemperatur,
die notwendig war, um den Ethanolvollumsatz zu erreichen. Um dies besser zu veranschaulichen
sind die Werte für die Olefinselektivität bei Vollumsatz in der kleineren Abbildung erneut gegen
die jeweilige Reaktionstemperatur aufgetragen.
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Abbildung 5.24: Gesamtselektivität der bei der Ethanoldehydratisierung gebildeten Ole-
fine in Abhängigkeit des Ethanolumsatzgrades bei unterschiedlichen
GHSV. Zusätzlich ist unten rechts für den Vollumsatz die Olefinselekti-
vität gegen die Reaktionstemperatur, analog zu Abbildung 5.23, aufge-
tragen.

Da für die Umsetzung des Dual-Layer-Konzepts jedoch der Vollumsatz von Ethanol erforder-
lich ist, kann die Verringerung der GHSV und die damit einhergehende Abnahme der Selektivität
zu den höheren Olefinen bei Ethanolvollumsatz ein entscheidender Faktor sein. Schließlich in-
hibiert nicht nur das nicht umgesetzte Ethanol die Epoxidierung, sondern es inhibieren auch die
höheren Olefine. Ausgehend von einer Olefinselektivität von 2,9 % bei einer GHSV von 7000 h−1,
ist die Selektivität mit 1,5 % bei der deutlich geringeren GHSV von 1000 h−1 fast halbiert. Dies
bedeutet, dass unter diesen Reaktionsbedingungen bei dem angestrebtem Ethanolvollumsatz 1,5 %
des eingesetzten Edukts noch vor der anschließenden Epoxidierung zu Nebenprodukten umgesetzt
werden. Neben der ökonomischen Dimension, die neben dem Verlust des Edukts auch den dadurch
erhöhten Produktaufreinigungsaufwand berücksichtigen muss, wirken die als Nebenprodukt gebil-
deten höheren Olefine als Inhibitoren für die anschließende Ethenepoxidierung. Als Konsequenz
daraus, sollen in den folgenden Kapiteln Katalysatoren gefunden werden, die Ethanol selektiver
zu dem gewünschten Ethen umsetzen.
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5.4.3 Untersuchung eines H-SAPO-34 zur Ethanoldehydratisierung

Aus den Ergebnissen aus Kapitel 5.3.2 folgt, dass je höher die Anzahl an Kohlenstoffatomen der
Olefine im Feed der Epoxidierung ist, desto stärker wirken diese inhibierend auf den Silberka-
talysator. Daher ist es naheliegend nicht nur die Gesamtselektivität hinsichtlich der Olefine zu
minimieren, sondern bevorzugt auch die Selektivität zu den höheren Olefinen, wie Pentene und
Hexene, zu verringern. Eine Möglichkeit dies zu realisieren, stellt die formselektive Katalyse mi-
kroporöser Katalysatoren dar.

Durch die Verwendung mikroporöser Materialien mit kleineren Poren als die 10-Ring Poren
des im vorhergehenden Kapitel verwendeten ZSM-5-Zeoliths, besteht die Möglichkeit, dass Pro-
pen und Butene gegenüber den Pentenen und Hexenen bevorzugt gebildet werden. Dabei werden
die C5- und C6-Olefine weiter in den Poren der mikroporösen Materialien gebildet, können aber
aufgrund ihrer Sterik die Poren nicht wieder verlassen. Als Folge werden die höheren (C5 und C6)
Olefine in den Mikroporen gecrackt, bis die Produkte klein genug sind aus den Poren heraus zu
diffundieren. Problematisch sind bei dieser Art von Reaktion Kohlenstoffablagerung, die auf der
Katalysatoroberfläche zurückbleiben können. Diese können den Katalysator desaktivieren, indem
sie die aktiven Zentren blockieren, oder indem sie die Mikroporen verschließen und somit die
Mikroporenoberfläche unzugänglich machen.

Für die im Folgenden diskutierten Experimente wurde ein H-SAPO-34 mit einem Siliziuman-
teil nSi/(nAl+nP+nSi) von 0,11, einer N2-BET-Gesamtoberfläche von 495 m2 g−1, einer N2-Mikro-
porenoberfläche von 467 m2 g−1 und einem Mikroporenvolumen von 0,34 mLg−1 verwendet. Der
SAPO-34, der aus Gründen der Stabilität als Ammoniumform gelagert wurde, wurde vor seiner
katalytischen Verwendung entsprechend der Literatur [171] kalziniert. Die Röntgenpulverdiffrakto-
gramme des H-SAPO-34 vor und nach dem Einsatz in der Dehydratisierung von Ethanol sind im
Anhang in Abbildung A.6 dargestellt.

In Abbildung 5.25 sind der Ethanolumsatzgrad sowie die Selektivitäten zu Ethen und Diethy-
lether des H-SAPO-34 gegen die Reaktionstemperatur aufgetragen. Die Daten zeigen ähnliche
Verläufe der Selektivitäten von Ethen und Diethylether, wie sie bereits in den vorhergehenden
Kapiteln an γ-Al2O3 (Kapitel 5.4.1) und an den ZSM-5-Zeolithen (Kapitel 5.4.2) beobachtet wer-
den konnten. So liegen bei niedrigeren Reaktionstemperaturen als 200 ◦C hohe Selektivitäten von
Diethylether vor, während bei Temperaturen oberhalb der 200 ◦C Ethen das Hauptprodukt bildet.

Im Gegensatz zu den Selektivitäten verhält sich der Ethanolumsatzgrad jedoch weit weniger
stark temperaturabhängig als bei den zuvor untersuchten Dehydratisierungskatalysatoren. Dass
Silikoalumophosphate die Dehydratisierung von Alkoholen bei tieferen Temperaturen katalysie-
ren als ZSM-5-Zeolithe, ist aus der Literatur bekannt. [203] Ein möglicher Grund dafür ist, dass
die unterschiedlichen Gittersauerstoffatome, anders als im ZSM-5, als basische Zentren fungieren
können und somit den Übergangszustand eines E2-katalysierten Reaktionsmechanismus besser
stabilisieren können. [204]
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Abbildung 5.25: Selektivitäten und Ethanolumsatzgrad in Abhängigkeit von der Reakti-
onstemperatur für den H-SAPO-34 bei einer GHSV von 7000 h-1.

Mit dem H-SAPO-34 konnte nicht nur der notwendige Ethanolvollumsatz ohne die Bildung
von Oxidationsprodukten erreicht werden, sondern auch eine Verringerung der gebildeten Menge
an höheren Olefinen im Vergleich zum H-ZSM-5. Dieser Vergleich ist in Abbildung 5.26 gezeigt.
Aufgetragen ist der Anteil der jeweiligen C3- bis C6-Olefine im Produktgasstrom bei Ethanolvol-
lumsatz. In der Abbildung ist ersichtlich, dass sich deren Gesamtmenge vom H-ZSM-5 (95) zum
H-SAPO-34 von 1107 ppm auf 338 ppm etwa um zwei Drittel verringert hat. Zusätzlich konnten
bei dem H-SAPO-34 keine C5-oder C6-Olefine beobachtet werden. Während die Menge an gebil-
detem Propen mit 266 ppm und 353 ppm an H-SAPO-34 bzw. H-ZSM-5 (95) vergleichsweise nahe
beieinander sind, unterscheiden sich die Mengen bei den Butenen sehr viel deutlicher mit 72 ppm
und 610 ppm respektive. Der Grund dafür ist die bereits angesprochene Formselektivität der mi-
kroporösen Katalysatoren. Durch die 8-Ring Öffnungen der Chabazitkäfige im SAPO-34 wird die
Bildung der höheren Olefine unterdrückt. Dies macht man sich bereits industriell im MTO-Prozess
zunutze, bei dem bevorzugt Propen erzeugt werden soll. [91;121] Auch beim ETP-Prozess kann ana-
log zum MTO-Prozess beobachtet werden, dass mit kleineren Poren am H-SAPO-34 weniger
höhere Olefine und Aromaten gebildet werden, als am H-ZSM-5. [119;120]

Mit dem H-SAPO-34 konnte ein Dehydratisierungskatalysator gefunden werden, der wichtige
Grundvoraussetzungen des Dual-Layer-Konzepts für die Umsetzung von Ethanol zu Ethylenoxid
erfüllt. Dazu zählt neben dem Ethanolvollumsatz die Redoxinaktivität. Im Vergleich zu den im vo-
rigen Kapitel getesteten H-ZSM-5-Zeolithen mit unterschiedlichen nSi/nAl-Verhältnissen, konnte
mit dem H-SAPO-34 die Menge der gebildeten C3 bis C6 Olefine um etwa zwei Drittel verringert
werden. Zusätzlich konnte durch die Formselektivität des Silikoalumophosphats die Bildung der
C5-und C6-Olefine, wie erwartet, vollständig unterdrückt werden.
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Abbildung 5.26: Vergleich der Olefinzusammensetzung im Produktgasstrom des H-
SAPO-34 mit dem H-ZSM-5 (95) unter Ethanolvollumsatz. Die Reak-
tionstemperaturen sind in Klammern über den jeweiligen Balken ange-
geben.

Um die Selektivität zu den höheren Olefinen weiter zu verringern, sollen in den folgenden Kapi-
teln nicht-mikroporöse Dehydratisierungskatalysatoren untersucht werden. Dem liegt die Überle-
gung zugrunde, dass die Diffusion des gewünschten Produkts Ethen aus den Mikroporen der bisher
untersuchten ZSM-5- und SAPO-34-Katalysatoren zu häufigerem Kontakt mit den aktiven Zentren
der Katalysatoren führt, als wenn ein Katalysator nur Meso- und Makroporen aufweist. Allerdings
verringert sich durch den Wegfall der Mikroporen in der Regel auch die katalytisch aktive Kataly-
satoroberfläche. Ausnahmen strukturierter mesoporöser Materialien mit einer großen Oberfläche
(>500 m2 g−1) wie beispielsweise SBA, MCM oder MOFs (Metallorganische Gerüstverbindun-
gen) sind durchaus bekannt und haben breite Anwendungsfelder. Aufgrund der vergleichsweise
hohen Herstellungskosten spielen sie in der industriellen heterogenen Katalyse jedoch eine unter-
geordnete Rolle.

5.4.4 Untersuchung von Wolframatokieselsäure zur
Ethanoldehydratisierung

Im Gegensatz zu den verwendeten Zeolithen, bei denen die Anzahl der Säurezentren durch das
nSi/nAl-Verhältnis vorgegeben wird, kann bei Katalysatoren, deren Aktivkomponente auf einen
Katalysatorträger aufgebracht wird, die Säurezentrendichte im Idealfall durch die Menge der Ak-
tivkomponente variiert werden. Ein Beispiel dafür sind geträgerte Heteropolysäuren, die auch
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bereits Anwendung in der Ethanoldehydratisierung finden. So wird im HUMMINGBIRD-Prozess
Wolframatophosphorsäure (H3W12PO40) zur Umsetzung von Bioethanol zu Ethen eingesetzt. [152]

Wolframatokieselsäure (H4W12SiO40) ist gegenüber der Wolframatophosphorsäure weniger re-
doxaktiv [126] und damit besser für das in dieser Arbeit untersuchte Dual-Layer-Konzept geeignet.
Um die optimale Beladung an Wolframatokieselsäure (STA) auf Aerosil 200V zur Dehydratisie-
rung von Ethanol zu evaluieren, wurden Katalysatoren mit unterschiedlichen Beladungen an STA
präpariert. Zur Evaluierung der optimalen Beladung an STA sollte die katalytische Aktivität der
unterschiedlichen Katalysatoren verglichen werden. Ziel war es, die Beladung mit der höchsten
katalytischen Aktivität zu finden.

Katalysatoraktivitäten können jedoch nicht bei dem für das Dual-Layer-Konzept notwendigem
Umsatzgrad von 100 % verglichen werden. Dies ist dadurch bedingt, dass bei Vollumsatz nicht
festgestellt werden kann, ob das Katalysatorbett bei höherer Feedkonzentration oder kürzer Ver-
weilzeit nicht eine noch höhere Aktivität zeigen könnte. Daher wurden Voruntersuchungen an-
gestrengt und Reaktionsbedingungen gesucht, die einen Vergleich des Ethanolumsatzgrades er-
möglichen. Dafür wurde ein Beladungsgrad von 36 gew.% STA auf Silica ausgewählt, da dieser
Katalysator bei ersten Vorversuchen bereits eine hohe Aktivität gezeigt hatte. Dieser Katalysator
dient in der weiteren Arbeit als Referenz und wird im Folgenden mit dem Namen STA-Silica
bezeichnet.

In Abbildung 5.27 ist der Ethanolumsatzgrad des STA-Silica-Katalysators gegen die rezipro-
ke Katalysatorbelastung (F/V ) aufgetragen. Der Wert V/F gibt an, wie viel Katalysatorvolumen
(V ) notwendig ist, um bei einem Feed (F) von einem Mol Ethanol pro Stunde den jeweiligen
Umsatzgrad zu erreichen. Wie in Kapitel 5.2 beschrieben, ist ein Katalysator für das Dual-Layer-
Konzept besser geeignet, je kürzer die Verweilzeit ist, um den notwendigen Ethanolvollumsatz
zu erreichen, und damit je geringer das für den Feed (F) eingesetzte Katalysatorvolumen V ist.
Die Katalysatorbelastung wurde einerseits durch ein Erhöhen der GHSV von 7000 h−1 auf bis zu
30000 h−1 und andererseits durch eine Erhöhung der Ethanolkonzentration von den standardmäßi-
gen 5 Vol.% auf bis zu 16,7 Vol.% im Feed gesteigert (Verringerung von V/F). Wie in Abbildung
5.27 gut zu erkennen ist, nimmt der Ethanolumsatzgrad für dem H-ZSM-5 (30) mit steigender
Katalysatorbelastung (kleinerem V/F) wie erwartet ab. Für den STA-Silica-Katalysator konnte
jedoch kein Rückgang des Ethanolumsatzgrades beobachtet werden. Eine weitere Erhöhung der
Katalysatorbelastung war anlagenbedingt nicht möglich. Um die hergestellten STA-Katalysatoren
mit unterschiedlicher Beladung dennoch qualitativ vergleichen zu können, wurden diese bei glei-
chen Reaktionsbedingungen getestet und deren Standzeit, bei der die Katalysatoren einen Etha-
nolumsatzgrad von ≥99,5 % erreichten, gegen deren Beladung mit STA aufgetragen. Grundlage
für den Vergleich der Katalysatorstandzeiten bei fast vollständigem Ethanolumsatzgrad ist, dass
bei geringer Beladung mit Wolframatokieselsäure weniger aktive Zentren verfügbar sind und die-
se bei einer angenommen gleich hohen Desaktivierungsrate pro aktivem Zentrum schneller einen
Rückgang des Ethanolumsatzgrades beobachten lassen. Als Reaktionsbedingungen wurden eine
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Katalysatorbetttemperatur von 220 ◦C und eine GHSV von 14000 h−1 gewählt. Das zugehörige
Diagramm ist in Abbildung 5.28 dargestellt. Zusätzlich zu den Standzeiten bei einem Ethanolum-
satzgrad ≥99,5 % sind zudem die N2-BET-Oberflächen der jeweiligen Katalysatoren aufgetragen.
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Abbildung 5.27: Ethanolumsatzgrad X in Abhängigkeit von der reziproken Katalysator-
belastung V/F für den H-ZSM-5 (30) und den Wolframatokieselsäure-
katalysator (STA-Silica) mit einer Beladung von 36 gew.% bei einer Re-
aktionstemperatur von 220 ◦C.

Aus Abbildung 5.28 ist ersichtlich, dass die BET-Oberfläche linear mit zunehmendem Bela-
dungsgrad von 182 m2 g−1, für den reinen Träger, zu 7 m2 g−1, für die reine ungeträgerte STA,
abnimmt. Die hohe spezifische Oberfläche des Katalysatorträgers Aerosil 200V ist durch des-
sen geringe Primärpartikelgröße von etwa 12 nm bedingt. [205] Bei dem Herstellungsprozess durch
Flammpyrolyse entstehen zunächst Primärpartikel, die sich zu größeren Aggregaten zusammenla-
gern. Durch das Pressen und Sieben werden Agglomerate mit einer Größe von 200 µm bis 315 m
gebildet. Die reine Heteropolysäure bildet Kristalle mit einer vergleichsweise geringen Oberfläche
um etwa 5 m2 g−1. [128] Damit stehen die eigenen Daten der reinen Materialien in guter Überein-
stimmung mit der Literatur. Auch wenn sich die STA nur als Monolage auf dem Aerosil 200V
abscheiden würde und keine Kristallite bilden würde, dann würde die Gesamtoberfläche durch die
zunehmende Partikelgröße trotzdem mit zunehmender Beladung abnehmen. Aufnahmen mittels
Transmissionselektronenmikroskop (TEM) in Verknüpfung mit energiedispersiver Röntgenspek-
troskopie (EDX) konnten jedoch deutlich zeigen, dass bei der STA-Silica eine sehr inhomogene
Verteilung der Heteropolysäure auf dem Trägermaterial vorliegt. Das bedeutet, dass die Heteropo-
lysäure nicht als Monolage auf dem Träger abgeschieden wurde, sondern als ungleichmäßige Kris-
tallite auf dem Trägermaterial und neben dem Trägermaterial (physikalische Mischung) vorliegen.
Da die Kristallite der Heteropolysäure signifikant größer zu sein scheinen, wie die TEM-EDX-
Abbildungen nahelegen, steht die lineare Abnahme der N2-BET-Oberfläche mit der Zunahme
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der STA-Beladung damit in guter Übereinstimmung mit den Vorüberlegungen. Die TEM-EDX-
Aufnahmen sind im Anhang in Abbildung A.8 gezeigt.

Die Standzeit der Katalysatoren (TOS) bei einem Ethanolumsatzgrad≥99,5 % zeigt einen gänz-
lich anderen Verlauf mit zunehmender STA-Beladung als die Katalysatoroberfläche. In Abbildung
5.28 ist ein Anstieg von TOS =0,0 h für den reinen Träger bis auf 15,7 h für eine Beladung mit
36 gew.% zu erkennen. Bei noch höheren Beladungen mit STA fällt die Standzeit auf 1,0 h für die
reine Wolframatokieselsäure ab.
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Abbildung 5.28: Katalysatorstandzeit TOS bei Ethanolumsatzgraden ≥ 99,5 %, sowie
die zugehörige N2-BET-Oberfläche in Abhängigkeit des Beladungsgra-
des der Heteropolysäure auf Aerosil 200V. Zusätzlich sind die Werte
des reinen Trägers und die der reinen Heteropolysäure aufgeführt. Die
Reaktionen wurden bei einer GHSV von 14000 h-1 und einer Reaktion-
stemperatur von 220 ◦C durchgeführt.

Eine ähnliche Abhängigkeit vom Beladungsgrad wurde von KAMIYA et al. [137] für die desor-
bierbare Menge an Benzonitril von STA geträgert auf SiO2 beobachtet. Die zugehörigen Daten
sind in Abbildung 2.8 dargestellt. Die Autoren führen diese Abhängigkeit auf die Zugänglich-
keit der Säurezentren an der Katalysatoroberfläche zurück. Sie gehen davon aus, dass zunächst
eine STA-Monolage auf dem Träger gebildet wird bevor STA-Kristallite mit deutlich kleinerer
äußeren Oberfläche gebildet werden. In der Veröffentlichung wurde die höchste Desorptionsmen-
ge an Benzonitril und damit die für Benzonitril zugängliche größte Menge an Säurezentren bei
einem Beladungsgrad von 40 gew.% STA auf SiO2 beschrieben. [137] Wie in Kapitel 2.4.2.3 er-
läutert, können Heteropolysäuren die Umsetzung kleiner polar Moleküle über eine sogenannte
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Pseudoflüssigphase katalysieren. Dabei ist nicht nur die direkte Oberfläche des Katalysators den
Reaktanten zugänglich, sondern im Idealfall die gesamte Bulkphase der Heteropolysäure. Damit
steigt die Anzahl der aktiven Zentren linear mit der Menge an Heteropolysäure, unabhängig von
der Katalysatoroberfläche. Allerdings gilt dies nur für kleine, sterisch wenig anspruchsvolle und
polare Moleküle wie Ammoniak [137] oder Ethanol [135]. KAMIYA et al. [137] konnten dies für die
Desorption von Ammoniak zeigen (vgl. Abbildung 2.8). Für Benzonitril, das im Vergleich zu Am-
moniak das sterisch anspruchsvollere Molekül ist und einen unpolaren Rest besitzt, stehen daher
nur die Säurezentren der Katalysatoroberfläche für die Adsorption zur Verfügung und es findet
eben keine Absorption in der Pseudoflüssigphase statt.

Dass die in Abbildung 5.28 gezeigten Ergebnisse ebenfalls einen Maximumsverlauf zeigen
wie die Desorption von Benzonitril, ist ein Indiz für eine zumindest teilweise Oberflächenka-
talyse des Ethanols an den in dieser Arbeit verwendeten STA-Katalysatoren. So ist in der Li-
teratur zwar bekannt, dass die Umsetzung von Ethanol an unterschiedlichen Heteropolysäuren
über eine Pseudoflüssigphase katalysiert werden kann [135], dies schließt eine Diffusionslimitie-
rung bei den hier verwendeten Reaktionsbedingungen jedoch nicht aus. Ein Grund für eine Dif-
fusionslimitierung von Ethanol in der Bulkphase von STA ist der kleine Diffusionskoeffizient mit
1×10−18 m2 s−1 [135]3, der um sieben Größenordnungen kleiner ist, als der von Ethanol in den
zuvor untersuchten ZSM-5-Zeolithen. Zusätzlich ist anzunehmen und legen die Ergebnisse von
KAMIYA et al. nahe, dass mit zunehmendem STA Beladungsgrad die Kristallitgröße der Hetero-
polysäure größer wird. Dadurch werden die Diffusionswege länger und eine Stofftransportlimitie-
rung wahrscheinlicher.

Die nicht-lineare Abhängigkeit der Katalysatorstandzeit mit einem Ethanolumsatzgrad≥ 99,5 %
von der eingesetzten Menge an Heteropolysäure (siehe Abbildung 5.28) schließt die Katalyse über
eine ideale Pseudoflüssigphase zumindest ab einem Beladungsgrad von über 36 gew.% aus. Das
Optimum bei einem STA Beladungsgrad von 36 gew.% liegt sehr nahe jenem, welches für die Ge-
samtanzahl der Oberflächensäurezentren in der Literatur zu 40 gew.% bestimmt wurde. [137] Daraus
kann gefolgert werden, dass die Katalyse über eine Pseudoflüssigphase bei der Ethanoldehydrati-
sierung mit Wolframatokieselsäure unter den hier gewählten Reaktionsbedingungen eine unterge-
ordnete Rolle spielt und die Reaktion weitestgehend klassisch oberflächenkatalysiert abläuft. Für
ein besseres Verständnis des Anteils der Pseudoflüssigphase an den hier gezeigten Ethanoldehy-
dratisierungsexperimenten wären Charakterisierungsmethoden sinnvoll, mit denen zwischen den
sauren Zentren an der Katalysatoroberfläche und jenen in der Bulkphase unterschieden werden
kann. Da die Säurezentrencharakterisierung an Heteropolysäuren mittels Benzonitril bisher nicht
durch andere Arbeitsgruppen oder Analysemethoden bestätigt wurde, bieten sich eventuell andere
etabliertere Sondenmoleküle und Methoden, wie beispielsweise Beladungen mit Trimethylphos-
phinoxid in Kombination mit MAS-NMR, an. [40]

3Diffusionskoeffizient bestimmt bei 28 ◦C für H3W12PO40 bei einem Ethanolpartialdruck von 40 mbar.
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Aus der Literatur ist bekannt, dass die Protonen von Heteropolysäuren mit Cäsiumionen aus-
getauscht werden können und sich so deren katalytische Eigenschaften verbessern lassen. Zu den
verbesserten Eigenschaften zählen unter anderem eine höhere Temperaturstabilität der Kegginan-
ionen [126] und eine daraus resultierende verbesserte Regenerierbarkeit der Katalysatoren. Außer-
dem wird in der Literatur von einer höheren Katalysatoraktivität der cäsiumausgetauschten He-
teropolysäuren berichtet, was auf die Bildung von Mikroporen zurückgeführt wird. [126;135;138;206]

Aus diesem Grund wurde der STA-Silica-Katalysator mit einer Beladung von 36 gew.% mit ei-
ner wässrigen Cäsiumhydroxidlösung behandelt. Dadurch konnten gezielt die molaren Verhält-
nisse von Cäsiumionen zu Kegginanionen eingestellt werden. Es wurden STA-Katalysatoren mit
einem, zwei und drei Äquivalenten an Cäsiumionen hergestellt. Das molare Verhältnis von Cäsi-
umkationen zu STA-Kegginanionen wurde mittels ICP-OES ermittelt und ist in Tabelle 5.4 mit
den zugehörigen N2-BET-Oberflächen aufgeführt.

Tabelle 5.4: N2-BET-Oberflächen und Verhältnis von Cäsiumionen zu Kegginanionen,
der mit Cäsium ausgetauschten STA-Katalysatoren mit einer STA-Beladung
von 36 gew.%.

Katalysator ABET / m2 g−1 Mol-Verhältnis Cs+/ STA

Cs0H4W12SiO40 123 0,0
Cs1H3W12SiO40 121 0,9
Cs2H2W12SiO40 146 1,9
Cs3H1W12SiO40 142 2,9

Obwohl eine leichte Zunahme der N2-BET-Oberfläche der beiden Katalysatoren Cs2H2W12SiO40

und Cs3H1W12SiO40 beobachtet werden konnte, konnten im Gegensatz zur Literatur keine Mikro-
poren nachgewiesen werden. Eine mögliche Erklärung für diese Beobachtung ist, dass das Cäsi-
umhydroxid nicht stöchiometrisch mit der Heteropolysäure reagiert hat und das Cäsiumsalz der
STA nicht gebildet wurde. Dies könnte durch die Herstellungsmethode bedingt sein, bei welcher
im Gegensatz zur Literatur der Katalysator nicht aus einer wässrigen Lösung ausgefällt wurde,
sondern der geträgerte STA-Silica-Katalysator mittels der incipient-wetness Methode mit der Cä-
siumhydroxidlösung imprägniert wurde. Dadurch wurde zwar einerseits sichergestellt, dass die
Katalysatoren einen identischen STA-Beladungsgrad besitzen, es konnte aber andererseits nicht
sichergestellt werden, dass die Cäsiumionen mit den Protonen der STA ausgetauscht wurden. So
besteht durchaus die Möglichkeit, dass das Cäsiumhydroxid ebenfalls auf dem Trägermaterial ab-
geschieden wurde. Da über die chemische Analyse mittels ICP-OES nur die Gesamtmengen an
STA und Cäsium im Katalysator ermittelt werden können und nicht bestimmbar ist, ob die Hetero-
polysäure mit dem Cäsiumhydroxid reagiert hat, kann hier keine Aussage über den tatsächlichen
Austauschgrad der STA mit Cäsiumionen gemacht werden. Um keine ideale Verteilung der Cä-
siumionen in der Bulkphase der STA zu suggerieren wird im Folgenden nicht weiter von einem
Austausch der Protonen, sondern von einer Beladung mit Cäsiumhydroxid berichtet.
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In Abbildung 5.29 sind die Katalysatorstandzeiten bei Ethanolumsatzgraden ≥99,5 % der mit
Cäsiumhydroxid beladenen STA-Silica-Katalysatoren gegen die Anzahl der Protonen pro Keg-
ginanion aufgetragen. Dabei ist der Katalysator mit vier Protonen das STA-Silica mit 36 gew.%,
jener Katalysator, der das Optimum in Abbildung 5.28 markiert. Es ist ersichtlich, dass, ähnlich
wie zuvor in Abbildung 5.28, wiederum ein deutliches Optimum vorliegt. So steigt die Standzeit
zunächst bis zu dem Katalysator mit der Stöchiometrie von Cs2H2W12SiO40 auf eine TOS von
29,3 h, was einer Steigerung von über 85 % gegenüber des cäsiumfreien STA-Silica entspricht.
Bei einer weiteren Erhöhung des Cäsiumanteils nimmt die Standzeit wieder auf 18,2 h ab.
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Abbildung 5.29: Katalysatorstandzeiten (TOS) der Ethanoldehydratisierung mit Ethanol-
umsatzgraden ≥ 99,5 % aufgetragen gegen die Anzahl der Protonen
pro STA-Kegginanion mit der Summenformel Cs4-xHxW12SiO40.

Die Zunahme der Katalysatorstandzeit mit fast vollständigem Ethanolumsatz durch die Bela-
dung mit Cäsiumhydroxid steht in guter Übereinstimmung mit der in der Literatur beschriebenen
Aktivitätssteigerung, in der diese für unterschiedliche Reaktionen beschrieben wird. [126;135;138;206]

Allerdings kann die Zunahme der Katalysatorstandzeit an dieser Stelle nicht durch eine Zunahme
der zugänglichen katalytisch aktiven Oberfläche, die bei der Bildung von Mikroporen entsteht,
erklärt werden, da die Oberfläche nur geringfügig zunimmt (vgl. Tabelle 5.4). Eine mögliche Er-
klärung für diese Diskrepanz liegt in der hier verwendeten Messmethode. So werden eben nicht
die Aktivitäten der Katalysatoren bestimmt und verglichen, sondern deren Desaktivierung. Bei
den nicht mit Cäsiumhydroxid beladenen STA-Katalysatoren wurde aufgrund der selben aktiven
Zentren die Annahme getroffen, dass die Desaktivierungsrate aller aktiven Zentren identisch ist.
Dies muss nicht für die mit Cäsiumhydroxid beladenen Katalysatoren gelten. Somit müssen die
mit Cäsiumhydroxid beladenen STA-Katalysatoren nicht zwingend aktiver sein als das Ausgangs-
material, sie können auch eine geringere Desaktivierungsrate pro aktives Zentrum oder eine Kom-
bination aus höherer Aktivität und niedrigerer Desaktivierung aufweisen.
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Ein Grund für eine geringere Desaktivierungsrate pro aktivem Zentrum könnte die synthesebe-
dingt bevorzugte Reaktion der Protonen an der Oberfläche der STA mit dem Cäsiumhydroxid sein.
Dadurch wird die Dichte der Säurezentren an der Katalysatoroberfläche stark reduziert. Zudem ist
bekannt, dass Ethanol mit über 14 Molekülen pro Kegginanion aufgrund der höheren Polarität sehr
viel besser in die Sekundärstruktur der Kristallite, zwischen die einzelnen Kegginanionen, abso-
biert wird als Ethen (etwa 0,04 Molekülen pro Kegginanion). [126] Aus der Kombination von stark
verminderter Oberflächenacidität und der vergleichsweise geringen Absorption von Ethen in der
Sekundärstruktur von Heteropolysäuren, werden Folgereaktionen verhindert, die zur Verkokung
und damit zur Desaktivierung führen.

Durch die Verringerung der Folgereaktionen von Ethen würde nicht nur weniger Kohlenstoff auf
bzw. im Katalysator abgeschieden, sondern auch die Bildung von höheren Olefinen vermindert
werden. Dazu ist in Abbildung 5.30 die Summe der Selektivitäten zu den C3- bis C6-Olefinen
gegen die Katalysatorstandzeit aufgetragen. Es ist erkennbar, dass die Summe der Selektivitäten
zu den höheren Olefinen für die mit Cäsiumhydroxid beladenen STA-Katalysatoren auf derselben
Trajektorie liegen. Dabei ist eine leichte Zunahme über die Reaktionsdauer von unter 0,2 % auf
leicht über 0,2 % Gesamtselektivität der höheren Olefine zu erkennen. Zusätzlich ist zu erkennen,
dass für der cäsiumfreie STA-Silica-Katalysator die Selektivitäten der höheren Olefine den zwei-
bis dreifachen Wert der cäsiumhaltigen STA-Katalysatoren annehmen und eine deutlich steilere
Zunahme der Olefinselektivität mit der Reaktionsdauer aufweisen.
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Abbildung 5.30: Aufgetragen ist die Summe der C3- bis C6-Olefinselektivitäten gegen
die TOS der Dehydratisierung von Ethanol für die mit unterschiedlich
vielen Cäsiumionen ausgetauschten STA mit 36 gew.%, sowie die nicht
ausgetauschte STA.

Das Ergebnis, dass die Heteropolysäuren unabhängig von deren Cäsiumgehalt identische Selek-
tivitäten gegenüber den höheren Olefinen aufweisen, kann ebenfalls auf deren Herstellungsweise
zurückgeführt werden. So ist durch die Imprägnierung des STA-Silica-Katalysators mit Cäsium-
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hydroxid eine ungleichmäßige Verteilung der Cäsiumionen innerhalb einzelner Kegginanionen
in den Sekundärstrukturen der Heteropolysäure wahrscheinlich. Demnach kommt die Cäsiumhy-
droxidlösung nur mit der Oberfläche der STA in Kontakt und nicht mit den weiter innen liegenden
Kegginanionen der größeren Kristallite. Als Resultat scheint eine graduelle Abnahme der Cäsium-
ionenkonzentration von der Oberfläche der STA-Kristallite bis zu deren Mitte naheliegend. Dies
würde bedeuten, dass die Kegginanionen an der Katalysatoroberfläche mehrfach ausgetauscht sind
und dadurch eine geringere Anzahl an Protonen aufweisen als die in darunterliegenden Schichten.
Da das bei der Dehydratisierung gebildete Ethen, wie bereits erwähnt, nur in geringem Maße in
die Sekundärstruktur der STA absorbiert wird und die Säurezentrendichte der Oberfläche durch die
Cäsiumbeladung verringert ist, kommt es zu weniger Folgereaktionen. Dies bewirkt zum einen die
höhere Katalysatorstandzeit durch verminderte Desaktivierung und zum anderen eine geringere
Menge höherer Olefine.

Mit der Wolframatokieselsäure wurde ein sehr aktiver Katalysator für die Ethanoldehydratisie-
rung gefunden, der mit unter einem Prozent Gesamtselektivität der höheren Olefine weit unter
dem Wert der ZSM-5-Zeolithe (2,86 % H-ZSM-5 (95)) liegt und dabei keine Oxidationsreaktio-
nen des Ethanols katalysiert. Sowohl die Katalysatorstandzeit bei Ethanolvollumsatz (≥99,5 %),
als auch die Menge an höheren Olefinen konnte durch eine Beladung mit Cäsiumhydroxid si-
gnifikant verbessert werden. Die beobachteten Katalyseergebnisse lassen dabei jedoch auf einen
synthesebedingt inhomogenen Katalysator schließen, der durch eine umfassendere Charakterisie-
rung eventuell besser verstanden und dadurch optimiert werden könnte.

Die Experimente haben zudem gezeigt, dass die STA-Katalysatoren, wie auch die zuvor ge-
testeten mikroporösen Katalysatoren, mit fortschreitender Reaktionsdauer desaktivieren. Für das
Dual-Layer-Konzept wäre eine Standzeit des Dehydratisierungskatalysators mit dem erforderli-
chen Ethanolvollumsatz von zwei bis fünf Jahren wünschenswert, da dies die Standzeit des sil-
berbasierten Ethenepoxidierungskatalysator ist. Um dies zu erreichen, scheint bei den bisher ge-
testeten Katalysatoren eine Katalysatorregeneration jedoch unvermeidbar. Für die Katalysatorre-
generation existieren unterschiedliche Möglichkeiten. Die gängigste Methode zur Entfernung von
Kohlenstoffabscheidungen ist das gezielte Abbrennen ebendieser. Um eine mögliche Katalysator-
regeneration der STA-Katalysatoren zu untersuchten, wurde eine Temperaturvariation bei aufein-
anderfolgenden Regenerationsexperimenten durchgeführt. Der Ethanolumsatzgrad der Regenera-
tionsexperimente für die STA-Silica ist in Abbildung 5.31 gezeigt. Dabei wurden die Experimente
beginnend mit dem frischen Katalysator (STA-Silica) nacheinander durchgeführt, wobei die je-
weilige Regenerationstemperatur schrittweise erhöht wurde. Die Katalysatorregeneration wurde
unter synthetischer Luft über Nacht durchgeführt.

Wie sich unschwer in Abbildung 5.31 erkennen lässt, konnte bei keiner der Regenerationstem-
peraturen die Aktivität des frischen Katalysators wiederhergestellt werden. Vielmehr liegen die
einzelnen Trajektorien der konsekutiv regenerierten Katalysatoren sehr dicht beieinander und wei-
sen einen vergleichbaren Verlauf auf, wobei der Startpunkt bereits unterhalb des erforderlichen
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frischer Katalysator 3. Regeneration bei 300 ◦C
1. Regeneration bei 220 ◦C 4. Regeneration bei 350 ◦C
2. Regeneration bei 250 ◦C

Abbildung 5.31: Ethanolumsatzgrad in Abhängigkeit der Reaktionszeit von frischer STA-
Silica sowie die anschließenden Messungen nach einer Regeneration
bei unterschiedlichen Temperaturen unter synthetischer Luft. Die rech-
te Abbildung stellt den umrahmten Bereich der linken Abbildung vergrö-
ßert dar.

Ethanolumsatzgrades von ≥99,5 gew.% liegt. Bei einer Betrachtung des vergrößerten Bildaus-
schnittes fällt auf, dass die Regeneration bei 300 ◦C zu einem höheren initialen Ethanolumsatzgrad
führt als die Regeneration bei tieferen Temperaturen. Eine naheliegende Erklärung ist, dass die
Temperaturen bis 250 ◦C nicht ausreichen, um alle Kohlenstoffspezies von der Katalysatorober-
fläche zu entfernen. Die auf die Regeneration bei 300 ◦C folgende Regeneration bei 350 ◦C führte
jedoch keineswegs zu einer weiteren Verbesserung der Katalysatoraktivität, sondern zu einem star-
ken Rückgang und einem initialen Ethanolumsatzgrad von<80 %. Ein plausibler Grund hierfür ist
die vergleichsweise geringe thermische Stabilität der Heteropolysäuren. So ist für H3PMo12O40

bekannt, dass eine Zersetzung bereits ab 300 ◦C beginnt, wobei die Metalloxide gebildet wer-
den. [135]

Wie zuvor schon erwähnt, weisen mit Cäsiumionen ausgetauschte Heteropolysäuren höhere
Temperaturstabilitäten auf [135], was eine bessere Regenerierbarkeit durch das Abbrennen von
Koks nahelegt. Aus diesem Grund wurden die Regenerationsexperimente für die Cs2H2W12SiO40

mit höheren Regenerationstemperaturen wiederholt. Bei höheren Regenerationstemperaturen zwi-
schen 300 ◦C bis 400 ◦C konnte allerdings ebenfalls keine vollständige Regeneration des Kataly-
sators erreicht werden. Die Ergebnisse, die in Abbildung 5.32 dargestellt sind, zeigen vielmehr,
dass die initiale Katalysatoraktivität mit jeder weiteren Regeneration niedriger wird. Da dabei
gleichzeitig die Regenerationstemperatur erhöht wurde, kann an dieser Stelle nicht unterschie-
den werden, ob es eine temperaturbedingte Zersetzung der Heteropolysäure ist oder verbleibende
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frischer Katalysator 3. Regeneration bei 350 ◦C
1. Regeneration bei 300 ◦C 4. Regeneration bei 400 ◦C
2. Regeneration bei 325 ◦C

Abbildung 5.32: Ethanolumsatzgrade in Abhängigkeit der Reaktionszeit von frischem
Cs2H2W12SiO40-Silica (36 gew.%), sowie die anschließenden Messun-
gen nach einer Regeneration bei unterschiedlicher Temperatur unter
synthetischer Luft. Die rechte Abbildung stellt den umrahmten Bereich
der linken Abbildung vergrößert dar.

Kohlenstoffrückstände sind, die zu einer geringeren Katalysatoraktivität führen. Allerdings kann
zwischen der dritten und vierten Regeneration bei 350 ◦C bzw. 400 ◦C ein signifikanter Abfall der
Katalysatoraktivität beobachtet werden, der zumindest teilweise auf eine thermische Zersetzung
der Cs2H2W12SiO40 schließen lässt.

In diesem Kapitel wurde Wolframatokieselsäure als Katalysator für die Ethanoldehydratisierung
untersucht. Es konnte nicht nur gezeigt werden, dass der Katalysator den Vollumsatz von Ethanol
erreicht, es konnten zusätzlich keine Oxidationsreaktionen mit dem in der Reaktion befindlichen
Sauerstoff beobachtet werden. Die hier getestete Wolframatokieselsäure produzierte als Nebenpro-
dukte zudem höhere Olefine nur mit geringen Selektivitäten von ≤1 %, was durch eine Beladung
mit Cäsiumhydroxid noch signifikant verbessert werden konnte. Die Regenerierbarkeit der STA-
Katalysatoren durch oxidative Entfernung der Kohlenstoffablagerungen konnte allerdings nicht
erreicht werden. Vielmehr desaktivierten die Katalysatoren nach den Regenerationsexperimenten
sehr viel schneller als der frische Katalysator. Die Regeneration der STA-Katalysatoren scheint an
dieser Stelle durch das Abbrennen der Kohlenstoffablagerungen nicht auf einfache Weise möglich
zu sein. Da das vorrangige Ziel dieser Arbeit die Realisierung des Dual-Layer-Konzepts ist und
die Regenerierbarkeit des Dehydratisierungskatalysators für einen technischen Prozess zwar wich-
tig, für eine Machbarkeitsstudie jedoch nicht unbedingt erforderlich ist, wurde nach alternativen
Dehydratisierungskatalysatoren gesucht.
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5.4.5 Untersuchung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid zur
Ethanoldehydratisierung

In diesem Kapitel soll die Eignung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid als Dehydratisierungskataly-
sator für das Dual-Layer-Konzept untersucht werden. Sulfatiertes Zirkoniumdioxid zeichnet sich
durch eine hohe Säurestärke aus und wird je nach Charakterisierungsmethode zu den Supersäuren
gezählt. Durch seine Fähigkeit Alkane auch bei tieferen Temperaturen zu isomerisieren, ist die
Hauptanwendung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid der Einsatz als Isomerisierungskatalysator.
Als Dehydratisierungskatalysator ist sulfatiertes Zirkoniumdioxid eher unbekannt.

Da die Stärke und Dichte der Säurezentren von sulfatiertem Zirkoniumdioxid unter anderem
von der Kristallphase des Zirkoniumdioxids und der Beladung an Sulfat abhängig ist, wurden
zwei unterschiedliche sulfatierte Zirkoniumdioxide untersucht. Zum einen ein selbst synthetisier-
tes, wie in Kapitel 4.2 beschrieben, welches im Folgenden als SO4-ZrO2-10,0 gew.% bezeichnet
wird und zum anderen ein kommerzieller Katalysator, mit 6,4 gew.% Sulfat, der im Folgenden als
SO4-ZrO2-6,4 gew.% bezeichnet wird. Der Wert am Ende der Bezeichnung gibt dabei die Sulfat-
beladung an. Die N2-Physisorption an den beiden Katalysatoren konnte zeigen, dass diese nicht
mikroporös sind und ähnliche BET-Oberflächen besitzen. Die Werte sind in Tabelle 5.5 zusam-
men mit den Säurezentrendichten der Katalysatoren aufgeführt. Obwohl sich die Katalysatoren
sehr stark in ihrer Sulfatbeladung unterscheiden, weisen sie im Rahmen der Messgenauigkeit von
±10 % identische Säurezentrendichten auf. Dies gilt auch für deren Aufteilung nach Lewis- und
Brønstedacidität. Diese Beobachtung steht in guter Übereinstimmung mit der Literatur, nach der
die Säurezentrendichte nicht linear mit der Sulfatbeladung skaliert. Vielmehr ist diese abhängig
von einer Vielzahl an Parametern wie z.B. Oberfläche, Kristallphase des Zirkoniumdioxids [149]

und Art der Bindung der Sulfatgruppen an der Trägeroberfläche [150] (vgl. Kapitel 2.4.2.4).

Tabelle 5.5: N2-BET-Oberflächen und Säurezentrendichten der in dieser Arbeit unter-
suchten sulfatierten Zirkoniumdioxidkatalysatoren.

Katalysator
ABET / Säurezentrendichte / mmolg−1

m2 g−1 Lewis- Brønsted- gesamt

SO4-ZrO2-6,4 gew.% 118 0,056 0,101 0,157
SO4-ZrO2-10,0 gew.% 133 0,058 0,102 0,160

Ein bekanntes Problem bei sulfatiertem Zirkoniumdioxid ist der Austrag von Schwefel bei er-
höhten Temperaturen. Das Sulfat zersetzt sich abhängig von der Oberflächenspezies thermisch zu
SO2 und SO3 und könnte sich folglich beim Einsatz in einem Dual-Layer auf dem nachfolgen-
den Silberkatalysator ablagern und diesen womöglich desaktivieren. Aus diesem Grund wurde die
thermische Stabilität der beiden sulfatierten Zirkoniumdioxidkatalysatoren näher untersucht. Dazu
wurden die Katalysatoren in Kalzinierschalen in einem Muffelofen jeweils drei Stunden bei einer
Temperatur unter synthetischer Luft kalziniert, dann ein Röntgenpulverdiffraktogramm aufgenom-
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men und mittels ICP-OES der Sulfatgehalt des kalzinierten Katalysators bestimmt. Anschließend
wurde dieselbe Probe erneut bei der nächsthöheren Temperatur kalziniert und die Analytik wie-
derholt.
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Abbildung 5.33: Röntgenpulverdiffraktogramme von sulfatiertem Zirkoniumdioxid mit ei-
ner Sulfatbeladung von (a) 10 gew.% und (b) 6,4 gew.%. Kalzinierbe-
dingungen: 3 h bei der jeweils angegebenen Temperatur unter synthe-
tischer Luft. Kristallphasen: m = monoklin, t = tetragonal.

Die Röntgenpulverdiffraktogramme sind in Abbildung 5.33 zusammen mit der jeweiligen Kal-
ziniertemperatur und der verbliebenen Sulfatbeladung aufgetragen. Wie in Abbildung 5.33 er-
kennbar ist, unterscheiden sich die beiden sulfatierten Zirkoniumdioxidkatalysatoren erheblich
voneinander. In Abbildung 5.33a sind die Diffraktogramme des selbst hergestellten Katalysators
dargestellt. Der Katalysator zeigt sowohl Reflexe der monoklinen als auch der tetragonalen Phase
des Zirkoniumdioxids. Mit steigender Kalziniertemperatur ist nicht nur erkennbar, dass die Sul-
fatbeladung abnimmt, sondern auch, dass die Schärfe der einzelnen Reflexe zunimmt. Dies kann
durch einen Anteil an amorphem ZrO2 bedingt sein. Dieses könnte mit zunehmender Kalzinier-
dauer und vor allem auch Kalziniertemperatur in die beobachteten Kristallphasen umgewandelt
werden. So ist, unter den hier untersuchten Bedingungen, die monokline Phase die thermodyna-
misch stabilste Phase, während die tetragonale Phase bei Temperaturen oberhalb von 1100 ◦C die
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thermodynamisch stabilere Phase darstellt. [148] Da jedoch die tetragonale Phase besonders bei den
niedrigeren Kalziniertemperaturen zu dominieren scheint (siehe Abbildung 5.42a)), ist davon aus-
zugehen, dass die Bildung der tetragonalen Phase kinetisch bevorzugt ist und diese anschließend
in die thermodynamisch stabilere monokline Phase umgewandelt wird.

Im Gegensatz zur Mischphase des SO4-ZrO2-10,0 gew.% weist der SO4-ZrO2-6,4 gew.% aus-
schließlich Reflexe von tetragonalem ZrO2 auf (vgl. Abbildung 5.33b). Auch das konsekutive Kal-
zinieren bei Temperaturen von bis zu 850 ◦C führte zu keiner erkennbaren Phasenumwandlung von
tetragonal nach monoklin. Mögliche Ursachen dafür könnten eine abweichende Syntheseroute, auf
Aluminium basierende Binder oder Promotoren sein, die eine Phasenumwandlung inhibieren. Ein
weiterer Unterschied zwischen den Katalysatoren ist, dass nach einer Kalzinierung bei 600 ◦C
die Sulfatbeladung des selbst synthetisierten Katalysators von 10 gew.% um 61 % auf 3,9 gew.%
zurückging. Der SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator hingegen wies nur einen Sulfatrückgang von
6,4 gew.% um 11 % auf 5,7 gew.% auf.

Die Kalzinierversuche wurden aufeinanderfolgend und mit Unterbrechungen für die Aufnah-
me von Röntgenpulverdiffraktogrammen durchgeführt. Dabei wurden die Katalysatoren zwar mit
synthetischer Luft überströmt, aber nicht gleichmäßig durchströmt. Aus diesem Grund wurden
die Versuche mittels temperaturprogrammierter Desorption erneut durchgeführt. Dazu wurden die
Katalysatoren unter Heliumfluss mit 2 ◦Cmin−1 auf 180 ◦C erhitzt und für 30 Minuten gehalten.
Anschließend wurde eine Temperaturrampe mit 5 ◦Cmin−1 auf 900 ◦C durchgeführt.

Die Desorbgramme sind in Abbildung 5.34 gezeigt, wobei sich für beide Katalysatoren prin-
zipiell ein ähnlicher Verlauf erkennen lässt. Bis 180 ◦C ist zuerst ein Anstieg zu beobachten, ge-
folgt von einem steilen Abfallen des Detektorsignals. Dies ist auf die Desorption von Wasser
zurückzuführen. Anschließend ist ein kleines und breites Desorptionssignal zwischen 250 ◦C und
500 ◦C erkennbar, was vermutlich ebenfalls desorbierendem Wasser zugeordnet werden kann, da
die Katalysatoren synthesebedingt bei 500 ◦C kalziniert wurden. Bei ca. 580 ◦C kann wieder ein
vergleichsweise kleines Desorptionssignal beobachtet werden, bevor ab etwa 650 ◦C für den SO4-
ZrO2-10,0 gew.% und etwa 700 ◦C für den SO4-ZrO2-6,4 gew.% das größte Signal sichtbar ist.

Da mit dem Wärmeleitfähigkeitsdetektor (WLD) nur eine Veränderung der Zusammensetzung
des Gasstroms beobachtet werden kann und keine Identifizierung der Verbindungen möglich ist,
wird an dieser Stelle davon ausgegangen, dass die beiden Signale bei ca. 580 ◦C und ≥650 ◦C
den Schwefelaustrag beschreiben. Dies steht in guter Übereinstimmung mit den Kalzinierexperi-
menten in Kombination mit der Sulfatgehaltbestimmung in Abbildung 5.33, da dort erkennbar ist,
dass der Sulfatgehalt des Katalysators ab einer Kalziniertemperatur von 500 ◦C abnimmt. Die in
Abbildung 5.34 klar trennbaren Signale bei den beiden Temperaturen oberhalb von 500 ◦C legen
daher nahe, dass es mindestens zwei unterschiedliche Spezies von Sulfat auf der Oberfläche des
sulfatierten ZrO2 gibt. Diese Beobachtungen decken sich gut mit der Literatur, in der mindestens
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Abbildung 5.34: Desorbgramme der sulfatierten Zirkoniumdioxidkatalysatoren unter He-
lium als Trägergas.

zwei unterschiedlich koordinierte Sulfatspezies beschrieben sind. [150;207] Des Weiteren zeigen die-
se Experimente deutlich, dass für eine mögliche Regeneration der Katalysatoren die Temperatur
ein entscheidender Faktor ist. So führen Regenerationstemperaturen von über 500 ◦C zu einem
Verlust an Sulfat und damit zu einem Austrag an sauren Zentren, die für die Dehydratisierung
entscheidend sind.

Obwohl die Katalysatoren große Ähnlichkeit in ihrer Oberfläche und ihren Desorbgrammen
aufweisen, unterscheiden sie sich in ihrer katalytischen Aktivität in der Ethanoldehydratisierung
deutlich. Bei einer Reaktionstemperatur von 250 ◦C und einer GHSV von 14000 h−1 zeigten zwar
beide Katalysatoren den erforderlichen Ethanolvollumsatz und dabei keine Oxidationsreaktionen.
Der Katalysator mit der geringeren Sulfatbeladung zeigte jedoch eine deutlich geringere Desakti-
vierung. In Abbildung 5.35 sind die Umsatzgradverläufe des Ethanols gegen die Reaktionsdauer
aufgetragen. Aus der Abbildung ist ersichtlich, dass der SO4-ZrO2-6,4 gew.% -Katalysator 43 h
Ethanol mit≥99,5 % umsetzt, wohingegen das SO4-ZrO2-10,0 gew.% keine 10 h mit diesem Etha-
nolumsatzgrad erreicht. Es ist zudem erkennbar, dass die Trajektorie der Desaktivierung anfangs
deutlich steiler ist als für den SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator.

Obwohl der SO4-ZrO2-10,0 gew.%-Katalysator eine mehr als 50 % höhere Sulfatbeladung auf-
weist, desaktiviert dieser deutlich früher und schneller als der SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator.
Das schnellere Desaktivieren kann dabei durch zwei Ursachen begründet sein. Zum einen durch
eine mögliche geringere Anzahl zugänglicher aktiver Zentren und zum anderen durch eine schnel-
lere Desaktivierung ebendieser. Wie zuvor in Tabelle 5.5 gezeigt, weisen die Katalysatoren identi-
sche Säurezentrendichten auf, weshalb für die durch Säurezentren katalysierte Ethanoldehydrati-
sierung von einer identischen Anzahl aktiver Zentren ausgegangen werden kann. Folglich ist von
einer höheren Desaktivierungsrate pro aktivem Zentrum des SO4-ZrO2-10,0 gew.%-Katalysators
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Abbildung 5.35: Verlauf des Ethanolumsatzgrades mit der Reaktionsdauer zum Ver-
gleich der in dieser Arbeit untersuchten sulfatierten Zirkoniumdioxidka-
talysatoren bei einer Reaktionstemperatur von 250 ◦C und einer GHSV
von 14000 h-1.

auszugehen. Die schnellere Katalysatordesaktivierung entspricht einer steileren Trajektorie in Ab-
bildung 5.35. Damit zeigen die Messungen, dass die Art und die Anzahl der aktiven sauren Zentren
des sulfatierten Zirkoniumdioxids eine komplexe Abhängigkeit von der Sulfatbeladung besitzen.
Da der SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator als der deutlich aktivere Katalysator ermittelt wurde,
wird dieser in der folgenden Arbeit weiter untersucht.

Für die sulfatierten Zirkoniumdioxidkatalysatoren konnten Standzeiten von über 40 h mit den
hier gewählten Bedingungen erreicht werden. Damit sind die Standzeiten jedoch sehr weit hinter
den Standzeiten des Ethenepoxidierungskatalysators von 2 Jahren bis 5 Jahren [2] zurück. Da aus
diesem Grund eine Katalysatorregeneration unerlässlich scheint, wurde diese für den SO4-ZrO2-
6,4 gew.%-Katalysator untersucht. Dabei wurde analog zu den Untersuchungen der Regenerierbar-
keit der STA-Katalysatoren vorgegangen. Bei den Experimenten zur Regeneration des SO4-ZrO2-
6,4 gew.%-Katalysators wurde die CO2-Entwicklung mittels GC verfolgt. Mit einer Auflösung
von einer Messung alle sechs Minuten konnte so die Totaloxidation der Kohlenstoffablagerungen
verfolgt werden.

Voruntersuchungen von verkoktem sulfatierten Zirkoniumdioxid zeigten, im Gegensatz zu den
verkokten STA-Katalysatoren, eine deutliche Wärmeentwicklung bei der Regeneration. Daher
wurde der Katalysator nicht unter synthetischer Luft, sondern unter Stickstoff auf die jeweilige
Regenerationstemperatur aufgeheizt. Anschließend wurde der Stickstoffstrom langsam so lange
durch einen synthetische Luft ersetzt, sodass keine Temperaturerhöhung beobachtet werden konn-
te, bis der Katalysator letztendlich mit einem Gesamtvolumenstrom von 50 mLmin−1 bestehend
aus synthetischer Luft durchströmt wurde. Die Regeneration wurde in 50 ◦C Schritten zwischen
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350 ◦C und 450 ◦C durchgeführt. Dabei wurde von der niedrigsten zur höchsten Regeneration-
stemperatur mit je einer Wiederholung nacheinander am gleichen Katalysator getestet. Da der Ka-
talysator nach jeder Regeneration immer unter identischen Reaktionsbedingungen getestet werden
sollte, bestand keine Möglichkeit den regenerierten Katalysator analytisch zu untersuchen. Inter-
essant wären neben eventuell verbleibendem Kohlenstoff nach der Regeneration Veränderungen
in der Sulfatbeladung. In Abbildung 5.36 sind die Ethanolumsatzgrade gegen die Reaktionsdau-
er der katalytischen Messungen des frischen SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysators sowie nach den
jeweiligen Regenerationen gezeigt.
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Abbildung 5.36: Ethanolumsatzgrades in Abhängigkeit der Reaktionszeit von frischem
sulfatierten Zirkoniumdioxid (6,4 gew.%) sowie nach einer Regenerati-
on bei unterschiedlicher Temperatur unter synthetischer Luft. Die rechte
Abbildung stellt den umrahmten Bereich der linken Abbildung vergrö-
ßert dar.

In Abbildung 5.36 sind die katalytischen Ergebnisse der Ethanoldehydratisierung nach den je-
weiligen aufeinanderfolgenden Regenerationssexperimenten gezeigt. Der frische Katalysator, der
auch in Abbildung 5.35 gezeigt ist, zeigt die höchste Standzeit bei Ethanolvollumsatz. Die Mes-
sung, die darauf nach der ersten Regeneration bei 350 ◦C durchgeführt wurde, zeigt die zweit-
höchste Standzeit bei Ethanolvollumsatz, was besonders aus der vergrößerten Darstellung rechts
erkennbar ist. Der Abbruch der Messungen und die Wiederholung der Regeneration bei 350 ◦C
führte jedoch zu einem sehr schnellen Rückgang des Ethanolumsatzgrades. Eine mögliche Erklä-
rung könnte eine nur unvollständige Regeneration sein, sodass 350 ◦C als Reaktionstemperatur für
die Entfernung aller Kohlenstoffablagerungen nicht ausreicht. Diese These wird durch die dar-
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auffolgenden Regenerationsexperimente bei 400 ◦C gestützt. Sowohl die erste als auch die zweite
Regeneration bei dieser Temperatur erhöhten die Standzeit auf über 28 h, was dem Wert der ersten
Regeneration bei 350 ◦C entspricht.

Da beide katalytischen Messungen nach der Regeneration bei 400 ◦C identische Trajektorien
aufweisen, scheint diese Temperatur für eine Regeneration des SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysators
unter den hier gewählten Bedingungen ein Optimum zu sein. Dies legt nahe, dass das sulfatierte
Zirkoniumdioxid bei einer Verwendung als Ethanoldehydratisierungskatalysator regeneriert wer-
den könnte. Da durch die Katalysatorregeneration die Umsatzgrad-Reaktionsdauer-Trajektorie des
frischen Katalysators jedoch nicht wieder erreicht werden konnte, war die Regeneration nicht
vollständig. Als mögliche Ursachen kommen dafür beispielsweise verbleibende Kohlenstoffabla-
gerungen auf dem Katalysator durch zu geringe Regenerationstemperaturen und eine Zersetzung
der katalytisch aktiven Sulfatspezies des Katalysators infrage. Durch eine weitere Steigerung der
Regenerationstemperatur auf 450 ◦C konnte keine weitere Verbesserung der Regenerierbarkeit er-
reicht werden. Im Gegenteil, die Katalysatoraktivität nach den beiden Regenerationen bei 450 ◦C
ist vergleichbar mit der zweiten Regeneration bei 350 ◦C. Dies legt eine irreversible Desaktivie-
rung des SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysators nahe.

Ziel war es zu zeigen, dass das als Dehydratisierungskatalysator eingesetzte SO4-ZrO2-6,4 gew.%
prinzipiell regenerierbar ist. Es konnte zwar keine vollständige Regeneration des Katalysators er-
reicht werden, allerdings erlaubte die Regeneration bei 400 ◦C zumindest zwei Zyklen mit der glei-
chen Standzeit. Hier muss zukünftig geprüft werden, wie viele Regenerationszyklen bei 400 ◦C
möglich sind. Es kann festgestellt werden, dass der SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator deutlich
besser regenerierbar ist als die STA-Katalysatoren. Des Weiteren muss an dieser Stelle beach-
tet werden, dass der Katalysator bei den Regenerationsversuchen länger betrieben wurde als dies
im Dual-Layer möglich wäre. Im Dual-Layer darf kein Ethanoldurchbruch erfolgen, da dies sonst
zu einer Inhibierung des Silberkatalysators führen würde. Ein Rückgang des Ethanolumsatzgrades
am Dehydratisierungskatalysators auf 95 % oder gar 90 %, wie das in den Regenerierungsversu-
chen der Fall war, würde den Silberkatalysator mit Ethanol belasten und dadurch die Ethenepoxi-
dierung unterdrücken (vgl. Kapitel 5.3.2.2). Aus diesem Grund müsste der Dehydratisierungskata-
lysator bereits deutlich früher regeneriert werden, wodurch die Menge der Kohlenstoffablagerung
geringer wäre. Zudem ist es naheliegend, dass sich durch geringere Verkokungszeiten und ge-
ringere Mengen an Koks auch die Art der Kohlenstoffablagerungen unterscheidet. So ist davon
auszugehen, dass mit zunehmendem Verkokungsgrad „härterer“ Koks (hard coke) entsteht, der
im Allgemeinen schwerer zu entfernen ist. Weitergehende Untersuchungen zur Regeneration des
Katalysators sind für eine technische Realisierung des Dual-Layer-Konzepts zwar unerlässlich,
hätten den Rahmen dieser Arbeit jedoch gesprengt.
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5.4.6 Vergleich der sauren Katalysatoren hinsichtlich ihrer Standzeiten

In Kapitel 5.4 wurden unterschiedliche, saure Katalysatoren hinsichtlich ihrer Eignung für die
Dehydratisierung von Ethanol im Rahmen des Dual-Layer-Konzepts untersucht. Die speziellen
Anforderungen, wie Ethanolvollumsatz, eine niedrige Selektivität gegenüber C3 und höheren Ole-
finen, eine lange Standzeit der Katalysatoren sowie eine unbedingt erforderliche Redoxinaktivität
gegenüber Ethanol und Ethen, haben dazu geführt, dass Katalysatoren mit stark unterschiedlichen
Eigenschaften und katalytischem Verhalten getestet wurden. Neben den mikroporösen Materia-
lien, zu denen die H-ZSM-5-Zeolithe und der H-SAPO-34 gehören, wurden nicht-mikroporöse
Katalysatoren wie die geträgerte Wolframatokieselsäure und das sulfatierte Zirkoniumdioxid un-
tersucht. Das sulfatierte ZrO2 unterscheidet sich zudem von den übrigen Katalysatoren, da dieser
Katalysator als einziger signifikante Mengen an Lewissäurezentren aufweist (vgl. Tabelle 5.5). Für
einen Vergleich der Katalysatoren sind deren Ethanolumsatzgrade bei einer Reaktionstemperatur
von 250 ◦C und einer GHSV von 14000 h−1 gegen die Reaktionsdauer in Abbildung 5.37 aufgetra-
gen. Da der H-SAPO-34 keinen Ethanolvollumsatz unter diesen Reaktionsbedingungen erreichte,
ist dieser hier nicht mehr aufgeführt.
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Abbildung 5.37: Ethanolumsatzgrade der unterschiedlichen Dehydratisierungskataly-
satoren in Abhängigkeit der Reaktionsdauer. Reaktionstempera-
tur = 250 ◦C, GHSV = 14000 h−1 .

In Abbildung 5.37 sind die Daten des Desaktivierungsverhaltens der Dehydratisierungskata-
lysatoren gegenübergestellt. Dieser Vergleich fasst zusammen, was in den vorherigen Kapiteln
bereits diskutiert wurde. Der H-ZSM-5 (30) desaktiviert langsamer als der H-ZSM-5 (95) und
die mit Cäsiumhydroxid beladene Wolframatokieselsäure Cs2H2W12SiO40 erreicht eine längere
Standzeit als das Ausgangsmaterial mit 36 gew.% STA (STA-Silica). Es ist ebenfalls erkennbar,
dass der SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator das Ethanol am längsten vollständig umsetzen kann.
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Auch wenn die Vergleiche zwischen den ZSM-5-Katalysatoren oder den STA-Katalysatoren un-
tereinander bereits an früherer Stelle (vgl. Abbildung 5.27) diskutiert wurden, erlaubt Abbildung
5.37 nun den Vergleich aller Katalysatoren unter den selben Reaktionsbedingungen. Im direkten
Vergleich der Abbildungen 5.27 und 5.37 fällt auf, dass der STA-Silica-Katalysator, obwohl dieser
der deutlich aktivere Katalysator ist, eine geringere Standzeit als der H-ZSM-5 (30) erreicht. Dies
kann dadurch erklärt werden, dass die in Abbildung 5.27 gezeigten Messungen zum Vergleich
der Katalysatoraktivität nach wenigen Stunden Reaktionszeit abgebrochen wurden, weshalb keine
Desaktivierung beobachtet wurde. Dies bestätigt die Aussage aus Kapitel 5.4.4, dass die Standzeit
der Katalysatoren mit Ethanolvollumsatz nicht zwangsläufig deren Aktivität widerspiegelt.

Für einen übersichtlicheren Vergleich sind in Tabelle 5.6 die Standzeiten der Katalysatoren mit
einem Ethanolumsatzgrad von ≥99,5 gew.% gezeigt. Zusätzlich sind die N2-BET-Oberfläche, die
Säurezentrendichte und die Anzahl der Säurezentren im Reaktor während der Reaktion aufgeführt.

Tabelle 5.6: Vergleich der Ethanoldehydratisierungskatalysatoren hinsichtlich spezifi-
scher Oberfläche, Säurezentrendichte, der Anzahl der Säurezentren im Re-
aktor während der Reaktion und der Standzeit des Katalysators bei Ethano-
lumsatzgraden größer 99,5 % aus Abbildung 5.37.

Katalysator
ABET Säurezentrendichte Säurezentren TOS bei X

/ m2 g−1 / mmolg−1 im Reaktor / µmol ≥ 99,5%/ h

H-ZSM-5 (30) 408 0,348 58,8 31,8
H-ZSM-5 (95) 420 0,140 22,5 2,2
STA-Silica 123 0,365 78,1 14,5
Cs2STA-Silica 146 0,183 1) 38,3 28,7
SO4-ZrO2-6,4 gew.% 133 0,158 2) 57,4 44,1

1)rechnerisch bestimmt über die Beladung mit CsOH der STA-Silica
2)Summe aus Lewis- und Brønstedsäurezentren

Aus Tabelle 5.6 geht hervor, dass für die Standzeit für Ethanolumsatzgrade ≥99,5 % nicht die
absolute Menge der Säurezentren im Reaktor alleine entscheidend ist. So weist der STA-Silica
Katalysator mit der höchsten Anzahl an Säurezentren im Reaktor nur eine mittlere Katalysator-
standzeit mit den hohen Ethanolumsatzgraden auf. Durch Neutralisation der Hälfte der Protonen
des STA-Silica Katalysators mit Cäsiumhydroxid und die damit einhergehende Halbierung der
Säurezentren, konnte die Standzeit des Katalysators ausgehend von 14,5 h beinahe verdoppelt
werden. Dieser Effekt kann nicht durch die vergleichsweise nur geringfügige Vergrößerung der
BET-Oberfläche (um 18 %) erklärt werden, wie die Aktivitätssteigerung in der Literatur teilweise
begründet wird. [126;136;138;206] Die TOS von 28,7 h mit ≥99,5 % Ethanolumsatzgrad, die für die
Cs2STA-Silica beobachtet wurde, liegt nur etwa 10 % unter der des mikroporösen H-ZSM-5 (30),
bei welchem jedoch über 50 % mehr Säurezentren im Reaktor vorhanden waren. Und obwohl der
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SO4-ZrO2-6,4 gew.% -Katalysator eine beinahe identische Anzahl an Säurezentren im Reaktor
aufwies wie der H-ZSM-5 (30), erreichte dieser noch einmal eine um 38 % höhere Standzeit.

Der H-ZSM-5 (95), der mit einer Standzeit von 2,2 h mit dem hohen Ethanolumsatzgrad ledig-
lich knapp 7 % der Standzeit des H-ZSM-5 (30) erreicht, weist jedoch immerhin 38 % von dessen
Säurezentren auf. Diese Diskrepanz kann auf die unterschiedlichen Partikelgrößen (vgl. Tabelle
5.3) der beiden Zeolithe zurückgeführt werden. So können die mikroporösen Katalysatoren neben
der Blockierung einzelner Zentren auch dadurch desaktivieren, indem Kohlenstoffablagerungen zu
einem Porenverschluss führen. Es gilt dabei, dass je größer die Primärpartikel sind, desto schwer-
wiegender wirken sich diese Porenverschlüsse aus. Der Grund dafür ist, dass wenige große Partikel
eine insgesamt geringere Anzahl an Poren aufweisen als viele kleinere Partikel. Deshalb führt ein
Porenverschluss bei großen Primärpartikeln dazu, dass ein größeres Porenvolumen der Reaktion
unzugänglich wird. Da die Säurezentren hauptsächlich in den Poren der Zeolithe lokalisiert sind,
sind damit die aktiven Zentren des Katalysators nicht notwendigerweise desaktiviert, aber unzu-
gänglich für die Reaktanten, was makroskopisch den gleichen Effekt hat: der Umsatzgrad sinkt.

Stofftransportlimitierung ist ein weiterer Effekt, der auftreten kann. Zwar konnte durch die
Erfüllung des WEISZ-PRATER-Kriteriums (vgl. Tabelle 5.3) für die frischen H-ZSM-5-Zeolithe
gezeigt werden, dass eine Diffusionslimitierung unwahrscheinlich ist, jedoch verengen Kohlen-
stoffablagerungen die Poren, bevor es zu einem Porenverschluss kommt. Offensichtlich wird die
Diffusion durch eine Verengung der Poren eingeschränkt, woraus ein kleinerer effektiver Diffu-
sionskoeffizient resultiert und eine Diffusionslimitierung wahrscheinlicher wird. Da im WEISZ-
PRATER-Kriterium der Partikelradius quadratisch eingeht (vgl. Gleichung 4.9) gilt, je kleiner die
Primärpartikel, desto geringer die Wahrscheinlichkeit für eine Diffusionslimitierung. Deshalb ist
eine Diffusionslimitierung für den H-ZSM-5 (95) aufgrund seiner sehr viel größeren Primärparti-
kel (vgl. Tabelle 5.3) wahrscheinlicher als für den H-ZSM-5 (30).

An dieser Stelle kann festgehalten werden, dass die hier untersuchten Katalysatoren die in Ka-
pitel 5.2 formulierten Anforderungen für das Dual-Layer-Konzept erfüllen. Dazu zählen die Red-
oxinaktivität gegenüber Ethanol, das Erreichen des Ethanolvollumsatzes und hohe Selektivitä-
ten an Ethen. Verglichen mit dem silberbasierten Ethenepoxidierungskatalysator weisen die Etha-
noldehydratisierungskatalysatoren eine offensichtlich rasche Desaktivierung und dadurch bedingt
einen Rückgang des Ethanolumsatzgrades auf. Dies stellt die einzige klare Abweichung von den
Anforderungen an den Dehydratisierungskatalysator für das Dual-Layer-Konzept dar und könnte
zu Problemen in der technischen Anwendung führen. Zugleich wurden in diesem Kapitel aller-
dings auch höhere Konzentrationen des Ethanols gewählt, die deutlich über der des Dual-Layers
liegen. Dadurch sollten mögliche Nebenprodukte besser detektiert werden können. Im folgenden
Kapitel wurden daher Reaktionsbedingungen gewählt, die denen des Dual-Layer-Konzepts ent-
sprechen.
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5.5 Untersuchungen im Dual-Layer

Die im vorherigen Kapitel beschriebenen Untersuchungen wurden alle mit hohen Konzentrationen
an Ethanol (5 Vol.%) und Sauerstoff (5 Vol.%) durchgeführt. Dies war notwendig, um einerseits
die notwendige analytische Genauigkeit für Nebenprodukte gewährleisten zu können und ande-
rerseits, um die Katalysatoren auf deren Redoxaktivität zu untersuchen. Dadurch konnten eine
Reihe von Dehydratisierungskatalysatoren gefunden werden, welche die in Kapitel 5.2 formulier-
ten Anforderungen für das Dual-Layer-Konzept erfüllen. In diesem Kapitel werden die Dehydra-
tisierungskatalysatoren zuerst unter den für das Dual-Layer notwendigen Reaktionsbedingungen
separat getestet und anschließend zusammen mit einem Silberkatalysator in einer Dual-Layer-
Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol eingesetzt. Aus diesem Grund wurden die im Folgenden
gezeigten Messungen entweder mit den Standard-Epoxidierungsbedingungen (30,0 Vol.% Ethen
und 8,0 Vol.% O2) oder mit den Dual-Layer-Bedingungen (29,4 Vol.% Ethen, 0,6 Vol.% Ethanol
und 8,0 Vol.% O2) durchgeführt.

5.5.1 Vortests der Dehydratisierungskatalysatoren unter Standard-
Epoxidierungsbedingungen und Dual-Layer-Bedingungen

Die Feedzusammensetzungen bei den Dehydratisierungsuntersuchungen mit 5 Vol.% Ethanol (sie-
he Kapitel 5.4) und bei den Dual-Layer-Untersuchungen mit 0,6 Vol.% Ethanol, aber zusätzlichen
29,4 Vol.% Ethen unterscheiden sich erheblich. Dabei ist die unter Dual-Layer-Bedingungen zuge-
führte Ethanolmenge etwa um den Faktor acht geringer als bei den Dehydratisierungsuntersuchun-
gen. Dadurch scheint die Vermutung naheliegend, dass durch die geringere Ethanolkonzentration
unter Dual-Layer-Bedingungen signifikant höhere Standzeiten erreicht werden können als dies für
die Dehydratisierungsuntersuchungen in Abbildung 5.37 dargestellt ist. Allerdings handelt es sich
bei der Dehydratisierung von Ethanol zu Ethen um eine Gleichgewichtsreaktion und im Dual-
Layer werden 29,4 Vol.% des Reaktionsprodukts im Feed eingesetzt. Dies hat einen signifikanten
Einfluss auf die Lage des thermodynamischen Gleichgewichts der Reaktion. Der thermodynami-
sche Gleichgewichtsumsatzgrad kann nach Gleichung 4.12 für die unterschiedlichen Konzentra-
tionen der Reaktanten in Abhängigkeit der Reaktionstemperatur berechnet werden. In Abbildung
5.38 sind die thermodynamischen Gleichgewichtsumsatzgrade für beide Reaktionsbedingungen
dargestellt. Es ist deutlich ersichtlich, dass die Single-Layer-Bedingungen der Ethanoldehydra-
tisierung mit 5 Vol.% Ethanol im Feed bei bereits deutlich niedrigeren Reaktionstemperaturen
den Gleichgewichtsumsatzgrad von XGGW = ≥99,5 % erreichen. So wird dieser schon ab 160 ◦C
erreicht. Unter Dual-Layer-Bedingungen wird dieser erst bei Reaktionstemperaturen von 220 ◦C
erreicht.

In Kapitel 5.3.2.2 wurde die vom Silberkatalysator bei der Ethenepoxidierung tolerierte Etha-
nolmenge, bei der noch kein Verlust an Ethylenoxidselektivität auftritt, zu 250 ppm bestimmt. Bei
einem Ethanolanteil im Feed des Dual-Layers von 0,6 Vol.% erfordert dies einen Ethanolumsatz-
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Abbildung 5.38: Thermodynamische Gleichgewichtsumsatzgrade von Ethanol in Ab-
hängigkeit von der Reaktionstemperatur für 5,0 Vol.% EtOH (Single-
Layer) und 29,4 Vol.% Ethen mit 0,6 Vol.% EtOH (Dual-Layer).

grad von mindestens 95,8 %. Dies setzt eine Reaktionstemperatur von mindestens 140 ◦C voraus.
Allerdings gilt dies nur für den Fall, dass das thermodynamische Reaktionsgleichgewicht erreicht
wird. Dies wäre aber nur bei immens hohen Verweilzeiten der Fall, was techno-ökonomisch kei-
nen Sinn ergibt. Die kinetische Limitierung bedingt somit, dass die Reaktionstemperatur höher als
die thermodynamisch notwendige Temperatur gewählt werden muss.

Wird zudem von höheren Ethenumsatzgraden am Silberkatalysator als die für das Dual-Layer-
Konzept in Kapitel 5.2 beispielhaft angedachten 2 % ausgegangen, muss mehr Ethanol im Feed
vorhanden sein. Durch eine größere Menge an Ethanol im Feed wird die Kurve des Gleichge-
wichtsumsatzgrades weiter zu höheren Reaktionstemperaturen verschoben. Das selbe gilt auch
bei zusätzlichem Wasser im Feed, das in geringen Mengen aus der Produktaufreinigung und der
CO2-Entfernung aus dem Kreisgas stammen kann. Damit ist es für das Dual-Layer-Konzept rat-
sam Reaktionstemperaturen über 200 ◦C zu wählen. Nicht berücksichtigt wurden an dieser Stelle
weitere mögliche Reaktionen von Ethanol wie die Bildung höherer Olefine. Diese Reaktionen
können ebenfalls eine Auswirkung auf die tatsächliche Lage des Reaktionsgleichgewichts haben.

Der Vergleich der Dehydratisierungskatalysatoren in Kapitel 5.4.6 zeigte, dass sich diese grund-
legend unterscheiden. Neben der Desaktivierung der Dehydratisierungskatalysatoren ist die Bil-
dung der höheren Olefine als Nebenprodukte ebenfalls ein wichtiger Parameter, da diese die
Epoxidierung von Ethen inhibieren. Auch wenn die gebildete Menge der Olefine bei der Etha-
noldehydratisierung bereits in Kapitel 5.4.6 hätte verglichen werden können, ist für die Ethene-
poxidierung die Olefinmenge unter Epoxidierungs- bzw. Dual-Layer-Bedingungen entscheidend.
Aus diesem Grund wurden vor der eigentlichen Untersuchung im Dual-Layer die unterschiedli-
chen Dehydratisierungskatalysatoren unter Epoxidierungs- und Dual-Layer-Bedingungen getestet.
Dazu wurden die Katalysatoren bei einer GHSV von 7000 h−1 und einer Reaktionstemperatur von
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230 ◦C zum einen dem ethanolfreien Standard-Epoxidierungsfeed (30,0 Vol.% Ethen, 8,0 Vol.%
O2) und zum anderen dem Dual-Layer-Feed (29,4 Vol.% Ethen, 0,6 Vol.% EtOH, 8,0 Vol.% O2)
ausgesetzt. Der Anteil höherer Olefine im Produktgasstrom ist für die einzelnen Messungen in
Abbildung 5.39 gezeigt. Die dargestellten Olefinmengen wurden nach einer Vorkonditionierungs-
zeit der Katalysatoren von etwa einer bis zwei Stunden über mindestens vier Stunden gemittelt.
Die Ergebnisse sind immer paarweise für einen Katalysator dargestellt, wobei der linke der beiden
Balken mit der fett gedruckten Beschriftung jeweils die Messung unter Epoxidierungsbedingun-
gen angibt. Der rechte Balken stellt die Ergebnisse mit dem Dual-Layer-Feed dar.
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Abbildung 5.39: Mengen an gebildeten höheren Olefinen für die unterschiedlichen
Dehydratisierungskatalysatoren. Dargestellt in fetter Schrift sind die
Ergebnisse der Epoxidierungsbedingungen (Feed: 30,0 vol.% Ethen,
8,0 vol.% O2) und in normaler Schrift, die der Dual-Layer-Bedingungen
(Feed: 29,4 vol.% Ethen, 0,6 vol.% EtOH, 8,0 vol.% O2).

In Abbildung 5.39 ist erkennbar, dass die Gesamtmenge der höheren Olefine im Produktgass-
trom sehr stark mit den unterschiedlichen Katalysatoren variiert. Die Gesamtmenge der Olefine
ist zudem immer für den Dual-Layer-Feed geringer als für den Epoxidierungsfeed ohne Ethanol.
Ein möglicher Grund dafür könnte die Bildung von Wasser bei der Dehydratisierung von Ethanol
sein, das an die Säurezentren der Katalysatoren koordinieren kann, dabei sind die Adsorptions-
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konstanten von Wasser umso höher, je stärker ein Säurezentrum ist. Damit würden bevorzugt die
Zentren mit einer hohen Säurestärke und damit die besonders aktiven Zentren für die Folgereak-
tionen des Ethens maskiert. Ein weiterer Grund könnte die Reaktion des gebildeten Wassers mit
den für die Ethenfolgereaktion notwendigen Carbokationen sein, was inhibierend gegenüber der
Bildung eines Hydrocarbonpools wirken kann, wie aus der Literatur für die MTO-Reaktion be-
kannt ist. [208;209] Durch die Inhibierung eines Hydrocarbonpools würden die Folgereaktionen von
Ethen am Dehydratisierungskatalysator stark vermindert. Im Produktgasstrom konnten zwar keine
Anzeichen für die Bildung von C3+-Oxygenaten gefunden werden, allerdings ist auch von einer
sehr geringen Konzentration dieser Produkte auszugehen, die eventuell unterhalb der Nachweis-
grenze des verwendeten GC-MS liegt. Dies trifft besonders wahrscheinlich zu, da nicht nur von
einer einzigen Oxygenatspezies auszugehen ist, sondern von einer Vielzahl möglicher Produkte,
was die Detektion der jeweiligen Einzelkomponenten erschwert.

Des Weiteren ist in Abbildung 5.39 zu erkennen, dass die beiden mikroporösen Katalysa-
toren (ZSM-5 und der SAPO-34) eine höhere Gesamtmenge an Olefinen bilden als die nicht-
mikroporösen Katalysatoren (STA und sulfatiertes Zirkoniumdioxid). Eine mögliche Erklärung
ist, dass das in den Poren gebildete Ethen wieder aus den Mikroporen herausdiffundieren muss,
und dabei mit weiteren Säurezentren in Kontakt kommen kann. Damit steigt die Wahrscheinlich-
keit auf Folgereaktionen des Ethens. Ein starkes Indiz für diese Theorie liefert der Vergleich der
beiden H-ZSM-5-Zeolithe, die, verglichen mit den teilweise als Supersäuren eingestuften STA-
Katalysatoren und dem sulfatierten Zirkoniumdioxid, eine ähnliche Säurezentrenstärke aufweisen.
Der H-ZSM-5 (30) weist dabei eine mehr als doppelt so hohe Säurezentrendichte (0,348 mmolg−1)
wie der H-ZSM-5 (95) (0,140 mmolg−1) auf. Dadurch ist die Wahrscheinlichkeit für Folgereaktio-
nen zu den höheren Olefinen am H-ZSM-5 (30) dementsprechend höher, was auch so beobachtet
wurde.

Den Erwartungen entsprechend bildet der H-SAPO-34 weniger der C5- und C6-Olefine, als die
H-ZSM-5-Zeolithe. Dies ist auf die Formselektivität der mikroporösen Katalysatoren zurückzu-
führen. Da die 8-Ringöffnungen der Chabazitkäfige des SAPO-34 kleiner sind als die 10-Ringporen
des ZSM-5 Zeoliths, können zu große Produkte nicht aus den Chabazitkäfigen herausdiffundieren.
Dies wurde bereits ausführlich in Kapitel 5.4.3 in Zusammenhang der Olefinbildung bei der Etha-
noldehydratisierung in Abbildung 5.26 diskutiert. Somit zeigt sich auch an dieser Stelle, dass der
H-SAPO-34 nicht nur aufgrund der Gesamtmenge an unerwünschten höheren Olefinen besser für
ein Dual-Layer geeignet wäre als der H-ZSM-5-Zeolith. Es konnte erneut bestätigt werden, dass
durch die Formselektivität die Bildung der C5- und C6-Olefine, die bei der Epoxidierung beson-
ders stark inhibierend wirken, fast gänzlich unterdrückt wurde. Allerdings konnte der H-SAPO-
34 nicht unter der erhöhten Katalysatorbelastung die notwendigen Ethanolumsatzgrade erreichen
(vgl. Abbildung 5.37) und wurde daher nicht für weitere Tests berücksichtigt.

Die beiden nicht-mikroporösen Katalysatoren, die auf Silica geträgerte Wolframatokieselsäu-
re (STA-Silica) und das sulfatierte Zirkoniumdioxid, weisen beide eine ähnliche Menge höherer
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Olefine im Produktgasstrom auf. Es kann zudem beobachtet werden, dass die beiden Katalysato-
ren hauptsächlich Butene (C4) bilden sowie geringe Mengen von Propen (C3) und nur Spuren der
höheren Olefine. Obwohl beide Katalysatoren sehr unterschiedliche Arten von Säurezentren und
Säurezentrendichten aufweisen (vgl. Tabellen 5.5 und 5.6), scheinen sie unter Reaktionsbedin-
gungen eine hohe Ähnlichkeit aufzuweisen. Eine mögliche Erklärung liefert das bei der Ethanol-
dehydratisierung gebildete Wasser, da Wasser bekanntermaßen sowohl die Art der Säurezentren
als auch deren Stärke beeinflussen kann. [150;151] So wurden die Katalysatoren vor der Reaktion
nicht unter vermindertem Druck dehydratisiert wie dies zur Charakterisierung der Säurezentren
gehandhabt wurde (vgl. Kapitel 4.3.4).

5.5.2 Katalytische Messungen im Dual-Layer

Für die Messungen im Dual-Layer wurden zwei Versuchsanlagen verwendet (siehe Kapitel 4.4).
In Versuchsanlage 1 (vgl. Abbildung A.1) wurden die Katalysatorbetten durch eine Lage Quarz-
wolle separiert zusammen in einem Reaktor eingesetzt und in Versuchsanlage 2 getrennt in zwei
unterschiedlichen Reaktoren (vgl. Abbildung 4.1). Im letzteren Fall konnte der Produktgasstrom
des Dehydratisierungskatalysators separat analysiert und der auf Silber basierende Ethenepoxi-
dierungskatalysator erst dann zugeschaltet werden, wenn der Produktgasstrom des Dehydratisie-
rungskatalysators die benötigte Zusammensetzung hatte. Für die im nachfolgenden diskutierten
Experimente ist jeweils angegeben, ob die Umsetzung von Ethanol zu Ethylenoxid in nur einem
oder in zwei aufeinanderfolgenden Reaktoren durchgeführt wurde. Für die nachfolgenden kataly-
tischen Messungen wurde immer der Feed für das Dual-Layer bestehend aus 0,6 Vol.% Ethanol,
29,4 Vol.% Ethen und 8,0 Vol.% O2 verwendet.

5.5.2.1 Verwendung von H-ZSM-5 (30) als Dehydratisierungskatalysator

Der H-ZSM-5 (30) wurde als Dehydratisierungskatalysator zusammen mit dem Silberkatalysator
im selben Reaktor in Versuchsanlage 1 eingesetzt. Von beiden Katalysatoren wurde das selbe Ka-
talysatorvolumen verwendet, um für beide Katalysatorbetten identische GHSV von 7000 h−1 zu
erhalten. Als Reaktionstemperatur wurde 230 ◦C gewählt. Die erste GC-Messung des Produktgass-
troms wurde etwa 5 Minuten nach dem Starten der Reaktion durchgeführt. Der Start der Reaktion
erfolgte durch das Umschalten des stationären Feedstroms vom Bypass auf den Reaktor. Da der
Reaktor unter Stickstoff aufgeheizt wurde, musste der Stickstoff zunächst durch den Feed ver-
drängt werden, bevor ein Gasstrom mit konstanter Zusammensetzung an der GC-MS-Analytik
ankam. Aus diesem Grund konnten aus dem ersten Chromatogramm keine quantitativen Aussa-
gen bezüglich Umsatzgrad und Selektivität gemacht werden. Ethylenoxid konnte durch die Ver-
wendung des Massenspektrometers allerdings eindeutig nachgewiesen werden. Ab der zweiten
GC-Messung, die etwa 40 Minuten später erfolgte, konnte dann kein Ethylenoxid mehr detektiert
werden. Es wurden auch keine anderen Oxidationsprodukte wie CO2 oder Acetaldehyd beobach-
tet. Folglich war der Silberkatalysator bereits nach einer TOS von 40 Minuten vollständig desak-
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tiviert. Durch die in Kapitel 5.3.2.2 diskutierten Co-Feedexperimente mit Ethanol konnte gezeigt
werden, dass Ethanol die Bildung von Ethylenoxid und CO2 am Silberkatalysator zwar vollstän-
dig inhibieren kann, aber dass dabei das Ethanol am Silberkatalysator zu Acetaldehyd umgesetzt
wird. Da bei diesen Experimenten auch kein Acetaldehyd im Produktgasstrom detektiert wurde,
ist folglich eine Desaktivierung des Silberkatalysators durch Ethanol auszuschließen. Zusätzlich
konnten auch keine Spuren von Diethylether beobachtet werden, die charakteristisch für einen
Umsatzgradrückgang von Ethanol am Dehydratisierungskatalysator sind (vgl. Abbildungen 5.16
und 5.25).

Als Grund für die Desaktivierung des Silberkatalysators im Dual-Layer ist daher die Bildung
höherer Olefine am Dehydratisierungskatalysator naheliegend. Wie durch die Co-Feedexperimente
mit Propen, Penten und Hexen in Kapitel 5.3.2.3 gezeigt wurde, inhibieren diese den Ethenum-
satz am silberbasierten Epoxidierungskatalysator. Die Olefine selbst wurden dabei allerdings nur
in geringen Mengen oxidiert, was mit in guter Übereinstimmung mit dem Fehlen von CO2 im
Dual-Layer-Experiment mit dem H-ZSM-5 (30) steht. Wie zudem in den Vortests für das Dual-
Layer gezeigt werden konnte, ist der H-ZSM-5 (30) der Dehydratisierungskatalysator, an dem
unter Dual-Layer-Bedingungen die größte Menge an höheren Olefinen gebildet wird (vgl. Abbil-
dung 5.39).

Als Ergebnis dieses Dual-Layers unter Verwendung des H-ZSM-5 (30) als Dehydratisierungs-
katalysator sind zwei Erkenntnisse festzuhalten: Zum einen bestätigt dieser Versuch durch die erste
Messung, in der Ethylenoxid nachgewiesen werden konnte, dass Ethylenoxid prinzipiell aus Etha-
nol unter Verwendung des in dieser Arbeit entwickelten Dual-Layer-Konzepts möglich ist. Zum
anderen zeigt dieser Versuch allerdings, dass für eine erfolgreiche Anwendung des Dual-Layers
ein Dehydratisierungskatalysator eingesetzt werden muss, der signifikant geringere Mengen höhe-
rer Olefine produziert als der hier verwendete Zeolith-Katalysator H-ZSM-5 (30). Damit scheidet
der H-ZSM-5 (95) Katalysator ebenfalls aus, wie ein Vergleich der beiden Katalysatoren in Ab-
bildung 5.39 klar zeigt. Im Folgenden sollen daher die beiden nicht-mikroporösen Katalysatoren
im Dual-Layer eingesetzt werden.

5.5.2.2 Verwendung von Wolframatokieselsäure als Dehydratisierungskatalysator

Für die Versuche mit auf Silica geträgerter Wolframatokieselsäure im Dual-Layer wurde der STA-
Silica-Katalysator mit einer Beladung von 36 gew.% gewählt, da an diesem die höchste Standzeit
bei fast vollständigem Ethanolumsatzgrad erreicht wurde (vgl. Abbildung 5.28). Analog zu den
Untersuchungen des H-ZSM-5 (30) im Dual-Layer wurde die Reaktion ebenfalls in einem Re-
aktor durchgeführt und die selbe GHSV von 7000 h−1 für die beiden Katalysatorbetten bei einer
Reaktionstemperatur von 230 ◦C gewählt.

In Abbildung 5.40 sind die Selektivitäten von Ethylenoxid und Diethylether sowie der Ethenum-
satzgrad gegen die Reaktionsdauer aufgetragen. Es ist ersichtlich, dass die Ethylenoxidselektivität
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mit zunehmender Reaktionsdauer abnimmt, während der Ethenumsatzgrad weitestgehend kon-
stant bleibt. Weiterhin ist ersichtlich, dass gegen Ende der Reaktion ab etwa 30 Stunden TOS die
Selektivität von Diethylether zuzunehmen beginnt. Bei TOS = 22h kann ein kurzer Einbruch der
Ethylenoxidselektivität und des Ethenumsatzgrades beobachtet werden. Dieser ist auf einen kurz-
zeitigen Temperaturrückgang im Reaktor auf 224 ◦C zurückzuführen, der anschließend wieder auf
die ursprünglich eingestellten 230 ◦C korrigiert wurde.
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Abbildung 5.40: Ethylenoxid- und Diethyletherselektivitäten sowie Ethenumsatzgrade in
Abhängigkeit von der Reaktionsdauer für ein Dual-Layer-Experiment
im selben Reaktor mit STA-Silica als Dehydratisierungskatalysator.
GHSV = 7000 h−1, Reaktionstemperatur 230 ◦C, Feed: 0,6 Vol.% Etha-
nol, 29,4 Vol.% Ethen und 8,0 Vol.% O2.

Der kontinuierliche, fast lineare Rückgang der Ethylenoxidselektivität mit zunehmender Reak-
tionsdauer könnte durch am Dehydratisierungskatalysator durchbrechendes Ethanol bedingt sein.
Wie durch den Co-Feed von Ethanol in Kapitel 5.3.2.2 gezeigt werden konnte, bewirkt Ethanol ab
Ethanolmengen über 250 ppm eine Abnahme der Ethylenoxidselektivität. Da von einer kontinuier-
lich zunehmenden Desaktivierung des Dehydratisierungskatalysators auszugehen ist, ist nahelie-
gend, dass mit zunehmender Reaktionsdauer die am Dehydratisierungskatalysator durchbrechen-
de Menge Ethanol zunimmt. Mit zunehmender Ethanolkonzentration am Silberkatalysator scheint
ein kontinuierlicher Rückgang der Ethylenoxidselektivität naheliegend. In guter Übereinstimmung
mit den Co-Feedexperimenten mit Ethanol in Kapitel 5.3.2.2 konnte Acetaldehyd nur in Spuren
detektiert werden und die C-Bilanz lässt sich mit der CO2-Selektivität zufriedenstellend schließen.

Da nicht umgesetztes Ethanol, wie in Kapitel 5.3.2.2 gezeigt, am Silberkatalysator zu CO2

umgesetzt wird, solange dort ebenfalls Ethen umgesetzt wird, besteht keine direkte Möglichkeit
einen Ethanoldurchbruch am Dehydratisierungskatalysator nachzuweisen. Indirekt ist dies aller-
dings durch die Bildung von Diethylether möglich. Da Ethen sowohl durch direkte Dehydratisie-
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rung von Ethanol als auch durch eine Folgereaktion aus Diethylether gebildet werden kann (vgl.
Schema 2.7), sind besonders hohe Ethenselektivitäten nur bei sehr hohen Ethanolumsatzgraden zu
beobachten. Erkennbar ist dies beispielsweise aus den Abbildungen 5.16 und 5.25. Dies bedeu-
tet, dass mit einem Rückgang des Ethanolumsatzgrades die Ethenselektivität abnimmt, während
die Diethyletherselektivität im gleichen Maß zunimmt. Die gegen Ende der Reaktion zu beobach-
tende Zunahme der Diethyletherselektivität ist damit ein indirekter Beweis für nicht umgesetztes
Ethanol am Dehydratisierungskatalysator.

Um trotz des negativen Einflusses des durchbrechenden Ethanols einen Eindruck der Qualität
des Dual-Layers mit der STA-Silica als Dehydratisierungskatalysator zu erhalten, wurde der Mit-
telwert der ersten 20 Stunden TOS in Abbildung 5.41 in das Diagramm mit der „Masterkurve“
eingetragen. Es ist ersichtlich, dass der Datenpunkt leicht unterhalb der „Masterkurve“ liegt. Eine
mögliche Erklärung dafür kann die Anwesenheit von Ethanol im Produktgasstrom des Dehydrati-
sierungskatalysators sein.
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Abbildung 5.41: Einordnung des Mittelwerts der Ethylenoxidselektivität und des Ethen-
umsatzgrades aus dem Dual-Layer-Experiment unter Verwendung des
STA-Silica-Katalysators. Der Wert ist zur Orientierung in die „Mas-
terkurve“ bestehend aus Literaturdaten der Epoxidierung am Single-
Layer-Silberkatalysator aufgetragen. [18–26]

Ein weiterer nicht zu vernachlässigender Punkt ist, dass nicht umgesetztes Ethanol eben kein
Ethen ist, welches am Silberkatalysator zu Ethylenoxid umgesetzt werden könnte. Rein rechne-
risch wird der Ethenumsatzgrad jedoch auf die im Bypass bestimmte Menge an Ethen und Etha-
nol zurückgeführt, da letzteres im Idealfall vollständig zu Ethen umgesetzt wird. Dies hat den
Hintergrund, dass bei der Durchführung der Dual-Layer-Experimente in nur einem Reaktor die
Produktzusammensetzung nach dem Dehydratisierungskatalysator, die dann am Silberkatalysator
ankommt, nicht ermittelt werden kann. Wird das Ethanol allerdings nicht vollständig zu Ethen
umgesetzt, wird eine höhere umgesetzte Menge an Ethen und daraus ein höherer Ethenumsatz-
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grad berechnet, als tatsächlich vorliegt. Da aus der umgesetzten Menge an Ethen nach Gleichung
4.4 die Selektivitäten bestimmt werden, führt dies zu kleineren berechneten Ethylenoxidselekti-
vitäten als am Silberkatalysator tatsächlich erreicht werden. Daraus folgt, dass bezogen auf die
eingesetzte Summe bestehend aus Ethen und Ethanol die Einordnung der Ethylenoxidselektivität
auf der „Masterkurve“ so wie in Abbildung 5.45 zwar korrekt ist. Die Auftragung der Ethylen-
oxidselektivität gegen den Ethenumsatzgrad suggeriert aber, dass die geringere Ethylenoxidselek-
tivität ausschließlich auf den Silberkatalysator zurückzuführen wäre. So sind in diesem Diagramm
beispielsweise mögliche Blindumsätze des STA-Silica-Katalysators nicht darstellbar, die zu hö-
heren Ethenumsatzgraden führen, wodurch die daraus berechnete Ethylenoxidselektivität geringer
ausfällt. Dabei führen bereits geringe Blindumsätze am Dehydratisierungskatalysator aufgrund
des geringen Ethenumsatzgrades am Silberkatalysator zu einem vergleichsweise hohen absoluten
Fehler. Da sich durch den Versuchsaufbau, beide Katalysatoren in einem Reaktor zu kombinieren,
der Produktgasstrom des Dehydratisierungskatalysators nicht analysiert werden kann, ist daher die
in Abbildung 5.41 dargestellte Einordnung auf der „Masterkurve“ als Gesamtleistung des Dual-
Layers mit STA-Silica als Dehydratisierungskatalysator zu verstehen.

An dieser Stelle kann zusammengefasst werden, dass in einem Reaktor mit einem Dual-Layer
bestehend aus einem auf Wolframatokieselsäure basierenden Dehydratisierungskatalysator und ei-
nem Ethenepoxidierungskatalysator über 40 Stunden Ethylenoxid aus einem Feed aus 0,6 Vol.%
Ethanol und 29,4 Vol.% Ethen hergestellt werden konnte. Die Einordnung der Ethylenoxidselek-
tivitäten in die Literaturwerte der „Masterkurve“ zeigt, dass die hier durchgeführten Messungen
geringfügig darunter liegen. Dies ist unter anderem auf einen Durchbruch von Ethanol auf den
Silberkatalysator zu erklären, was zu keinem stationären Betriebszustand geführt hat. Durch Va-
riation von Verweilzeiten und Reaktionstemperaturen am Dehydratisierungskatalysator sollte es
möglich sein, einen stationären Betriebszustand des Dual-Layer-Konzepts mit der STA-Silica zu
finden. Da bisher jedoch kein einfacher Weg beschrieben ist, den STA-Silica-Katalysator zu re-
generieren, wurde im Folgenden das sulfatierte Zirkoniumdioxid als Dehydratisierungskatalysator
im Dual-Layer eingesetzt.

5.5.2.3 Verwendung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid als
Dehydratisierungskatalysator

Analog zu den Messungen mit dem H-ZSM-5- und dem STA-Silica-Katalysator im Dual-Layer,
wurde auch das sulfatierte Zirkoniumdioxid zunächst in einem Reaktor zusammen mit dem Silber-
katalysator eingesetzt. Dabei wurde ebenfalls analog zu den vorhergehenden Messungen an den je-
weiligen Katalysatoren eine GHSV von 7000 h−1 gewählt. Zwar konnte in der ersten GC-Messung
die Bildung von Ethylenoxid im Dual-Layer beobachtet werden, die Katalysatoraktivität des Sil-
berkatalysators brach danach jedoch vollständig ein (vgl. Abbildung A.9). Die Desaktivierung
des Silberkatalysators konnte dabei jedoch nicht wie in Kapitel 5.5.2.1 mit dem H-ZSM-5 (30)
auf die Bildung höherer Olefine am Dehydratisierungskatalysator zurückgeführt werden. Da auch
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über eine längere Reaktionsdauer des Dual-Layers mit dem SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator nur
sehr geringe Mengen an höheren Olefinen detektiert werden konnten, was in guter Übereinstim-
mung mit den Vortests in Kapitel 5.5.1 steht. Die Spuren an höheren Olefinen, die während dieses
Versuchs beobachtet wurden waren sehr gut vergleichbar mit den Mengen, die mit dem STA-
Silica-Katalysator im Dual-Layer in Kapitel 5.5.2.2 beobachtet wurden. Des Weiteren konnte eine
Desaktivierung durch nicht umgesetztes Ethanol oder Diethylether ebenfalls ausgeschlossen wer-
den, da keine der beiden Substanzen oder die Oxidationsprodukte von Ethanol (Acetaldehyd und
CO2 vgl. Kapitel 5.3.2.2) im Produktgasstrom detektiert werden konnten. Folglich lag der Desakti-
vierung des Silberkatalysators eine andere, in dieser Arbeit bisher noch nicht untersuchte Ursache
zugrunde.

Zur weiteren Untersuchung der Art der Desaktivierung des Silberkatalysators, wurde der Silber-
katalysator aus dem Dual-Layer des beschriebenen Versuchs als Single-Layer eingesetzt. Mit dem
Standard-Epoxidierungsfeed von 30,0 Vol.% Ethen und 8,0 Vol.% O2 konnte dabei allerdings kei-
ne Reaktivierung des Silberkatalysators erreicht werden. Dies steht in klarem Gegensatz zu der re-
versiblen Desaktivierung, die bei den Co-Feedexperimenten für die höheren Olefine, Ethanol und
Diethylether in Kapitel 5.3.2 beobachtet wurde. Die hier beobachtete irreversible Desaktivierung
des Silberkatalysators legt damit nahe, dass es sich um einen anderen Desaktivierungsmechanis-
mus handelt. Da zudem weder die eingestellte Feedzusammensetzung noch sonstige Reaktionsbe-
dingungen variiert wurden, ist davon auszugehen, dass die desaktivierende Komponente entweder
am Dehydratisierungskatalysator gebildet oder von diesem ausgetragen wurde. Mithilfe der Pro-
duktgasanalytik konnte dabei allerdings keine Komponente gefunden werden, die dafür infrage
käme. Als echte Katalysatorgifte für einen typischen auf Silber basierenden Epoxidierungskata-
lysator gelten Ethin (Acetylen) oder reduzierte Schwefelverbindungen. Bei beiden Substanzen
reichen jeweils sehr geringe Konzentrationen, um den Katalysator irreversibel zu desaktivieren. [2]

Durch die Verwendung von sulfatiertem Zirkoniumdioxid als Dehydratisierungskatalysator liegt
eine Desaktivierung mit Schwefelverbindungen nahe. Dabei ist das Sulfat nicht als Katalysatorgift
für den Silberkatalysator eingestuft, sondern wird in der neusten Forschung [7;77] sogar für die
Bildung des elektrophilen Sauerstoffs am Silber in Betracht gezogen. Diese Sauerstoffspezies ist
diejenige, welche zur selektiven Bildung von Ethylenoxid führt (siehe Kapitel 2.2.3). [16]

Wenn Schwefelverbindungen den Silberkatalysator vergiften, müssen diese in ihrer reduzierten
Form vorliegen. Möglich wäre eine solche Reduktion des Schwefels beispielsweise mit dem im
Feed vorhandenen Ethanol, das mit besonders reaktiven Schwefelverbindungen Redoxreaktionen
eingehen könnte. Ein Schwefelaustrag aus dem sulfatierten Zirkoniumdioxid war jedoch mittels
ICP-OES im Rahmen der Messgenauigkeit nicht festzustellen. Dies kann auf mehrere gleichzei-
tig auftretende Effekte zurückgeführt werden. So führen Kohlenwasserstoffablagerungen auf dem
sulfatierten Zirkoniumdioxid zu einer Massenzunahme des Katalysators, was den Schwefelgehalt
somit verändert und einen Vergleich zwischen dem frischen und dem in einer Reaktion getesteten
Katalysator erschwert. Der Massenanteil von Kohlenwasserstoffablagerungen auf den Katalysa-
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toren könnte jedoch mit CHN-Analysen bestimmt und so für den Katalysatorvergleich herausge-
rechnet werden. Allerdings ist davon auszugehen, dass frischer und getesteter Katalysator einen
unterschiedlichen Hydratisierungsgrad und damit unterschiedliche Massenanteile an Wasser auf-
weisen. Dadurch entstehen sowohl bei der Elementaranalyse mittels ICP-OES als auch bei der
CHN-Analyse Einwaagefehler, die durch thermogravimetrische Messungen zumindest teilweise
herausgerechnet werden könnten. Der erhaltene Wert für den Schwefelgehalt des gebrauchten Ka-
talysators wäre damit jedoch mit einer relativ großen Unsicherheit behaftet. Da die Gesamtoberflä-
che des geträgerten Silberkatalysators mit nur 1 m2 g−1 nur sehr gering ist, ist es wahrscheinlich,
dass sehr geringe Schwefelmengen ausreichen, die gesamte Silberoberfläche zu belegen und den
Epoxidierungskatalysator somit zu desaktivieren. Daher ist anzunehmen, dass die ausgetragene
Menge von Schwefel aus dem sulfatierten Zirkoniumdioxid, die benötigt wird, um den Silberka-
talysator vollständig zu desaktivieren, kleiner ist als der Messfehler, der durch die Kombination
aus den drei beschriebenen Analysemethoden entsteht. Wahrscheinlich reicht für die Desaktivie-
rung des Silberkatalysators eine so geringe Konzentration an Schwefelverbindungen, dass diese
unterhalb der Nachweisgrenze der verwendeten Analytik liegt.

Um prinzipiell zu zeigen, dass in einer stärker reduzierenden Reaktionsatmosphäre der Schwe-
fel bei niedrigeren Reaktionstemperaturen ausgetragen wird, wurden temperaturprogrammierte
Reduktionen (TPR) mit Wasserstoff durchgeführt. In Abbildung 5.42 sind die TPR-Profile zusam-
men mit der temperaturprogrammierten Desorption im Heliumstrom dargestellt. Es ist ersichtlich,
dass das Desorptionsmaximum ohne Wasserstoff im Reaktionsgas bei über 800 ◦C liegt (vgl. Ab-
bildung 5.34). Unter Verwendung von 5 Vol.% H2 verschiebt sich das Signal zu 640 ◦C und unter
15 Vol.% H2 liegt es nur noch bei 600 ◦C.
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Abbildung 5.42: Temperaturprogrammierte Reduktion des sulfatierten Zirkoniumdioxids
(SO4-ZrO2-6,4 gew.%) mit unterschiedlichen Mengen Wasserstoff so-
wie die temperaturprogrammierte Desorption im Heliumstrom.
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Die temperaturprogrammierten Desorptionen und Reduktionen wurden jeweils mit einem Wär-
meleitfähigkeitsdetektor (WLD) aufgezeichnet. Dadurch ist keine Identifizierung der desorbieren-
den Spezies möglich, sondern es werden lediglich Veränderungen in der Gaszusammensetzung er-
fasst. Beim Ausbau und Reinigen der Messzellen konnte für die durchgeführten TPR-Messungen
allerdings ein starker Geruch nach faulen Eiern bemerkt werden, der die Bildung von Schwefel-
wasserstoff (H2S) unter reduktiven Bedingungen nahelegt. Der WLD ist dabei nicht empfindlich
genug, um Schwefelverbindungen im ppb Bereich nachzuweisen, weshalb nicht ausgeschlossen
werden kann, dass sich geringste Mengen bereits bei niedrigeren Temperaturen als 600 ◦C redu-
zieren lassen. Fakt ist allerdings, dass der überwiegende Teil des Sulfats auf der Zirkoniumdi-
oxidoberfläche bei einer Temperatur reduziert wird und nicht bei mehreren Temperaturen, wie
dies bei unterschiedlich adsorbierten Sulfatspezies der Fall wäre. Zudem liegt die mit 15 Vol.%
H2 beobachtete Reduktionstemperatur mit 600 ◦C mindestens 350 ◦C über der Reaktionstempera-
tur der Dehydratisierung. Es bleibt zwar schwer abzuschätzen wie groß das Reduktionspotential
des Ethanols gegenüber dem Sulfat ist, da aber mittels ICP-OES kein Schwefelaustrag festge-
stellt werden konnte ist jedoch davon auszugehen, dass der Hauptteil des Sulfats bei der üblichen
Reaktionstemperatur von 250 ◦C nicht reduziert oder ausgetragen wird.

Um das sulfatierte Zirkoniumdioxid getrennt von dem Silberkatalysator anfahren zu können,
wurde das Dual-Layer in den beiden Reaktoren der zweiten Versuchsanlage räumlich separiert.
Ziel dabei war es, die Produktgaszusammensetzung des Dehydratisierungskatalysators und damit
die Feedzusammensetzung zu kennen, welche den Silberkatalysator erreicht, wenn dieser zum De-
hydratisierungskatalysator zugeschaltet wird. Der Versuchsablauf lief dabei wie folgt: Als Erstes
wurden bei diesem Versuch beide Reaktoren im Bypass betrieben, um die Feedzusammensetzung
(Dual-Layer-Feed: 0,6 Vol.% Ethanol, 29,4 Vol.% Ethen und 8,0 Vol.% O2) für den Dehydrati-
sierungskatalysator zu überprüfen. In einem nächsten Schritt wurde der Reaktor mit dem sulfa-
tierten Zirkoniumdioxid zugeschaltet und sichergestellt, dass das zugeführte Ethanol vollständig
umgesetzt wurde und nur geringe Mengen an höheren Olefinen gebildet wurden. Der erwartete
Produktgasstrom entsprach dabei dem Standard-Epoxidierungsfeed (30,0 Vol.% Ethen, 8,0 Vol.%
O2). Unbekannte Substanzen bzw. Signale, die auf einen möglichen Austrag an Schwefel/Sulfat
hindeuteten, konnten dabei nicht beobachtet werden. Nachdem der Produktgasstrom des Dehy-
dratisierungskatalysators dem Standard-Epoxidierungsfeed entsprach, wurde nach einer Stunde
Reaktionszeit der Silberkatalysator zugeschaltet. Nachdem der Dehydratisierungskatalysator und
der Epoxidierungskatalysator in Reihe geschaltet wurden und dadurch ein in zwei Reaktoren sepa-
riertes Dual-Layer erhalten wurde, wurde das Produktspektrum, welches für eine Umsetzung des
Standard-Epoxidierungsfeeds am Silberkatalysator erwartet wurde, erhalten. Als Reaktionspro-
dukte, wurden Ethylenoxid und CO2 sowie Spuren von Acetaldehyd detektiert. Der Reaktionsver-
lauf ist in Abbildung 5.43 dargestellt. Der dabei beobachtete Selektivitäts-Umsatzgradverlauf lässt
sich zudem sehr gut in die Werte der „Masterkurve“ einordnen, wie in Abbildung 5.45 dargestellt
ist.
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Abbildung 5.43: Ethenumsatzgrad und Ethylenoxidselektivität in Abhängigkeit der Reak-
tionsdauer in einem in zwei Reaktoren getrennten Dual-Layer mit SO4-
ZrO2-10,0 gew.% als Dehydratisierungskatalysator. Reaktionstempera-
tur T = 230 ◦C, GHSV = 7000 h−1. Feed: 0,6 vol.% Ethanol, 29,4 vol.%
Ethen und 8,0 vol.% O2.

Die Beobachtung, dass das sulfatierte Zirkoniumdioxid nach einer Vorkonditionierung unter
Reaktionsbedingungen für das Dual-Layer-Konzept geeignet ist, ist ein Indiz für die Desaktivie-
rung des Silberkatalysators durch Schwefelverbindungen, die zu Beginn der Reaktion durch Re-
duktion des Sulfats am Dehydratisierungskatalysator entstehen. Alternativ könnte auch Ethin den
Epoxidierungskatalysator irreversibel desaktivieren. Allerdings ist nicht plausibel, dass das sulfa-
tierte Zirkoniumdioxid Ethin als Nebenprodukt nur eine Stunde lang bildet und anschließend nicht
mehr. Naheliegender wäre, dass bedingt durch die Katalysatorsynthese ein sehr geringer Anteil des
Schwefels auf dem Katalysator leicht zu reduzieren ist und durch die Vorkonditionierung ausge-
tragen wird. Der Austrag der desaktivierenden Schwefelverbindungen erfolgt somit während der
Vorkonditionierung und ermöglicht dadurch erst den Einsatz des sulfatierten Zirkoniumdioxids
im Dual-Layer. Da nur geringe Mengen an Schwefelverbindungen ausreichen, um den Epoxi-
dierungskatalysator irreversibel zu desaktivieren ist es durchaus möglich, dass die Abnahme des
Schwefelgehalts des Dehydratisierungskatalysators nicht mittels ICP-OES am Dehydratisierungs-
katalysator nachweisbar war. Auch dass diese Spezies nicht bei den temperaturprogrammierten
Reduktionen (vgl. Abbildung 5.42) zu detektieren waren, lässt sich durch die vergleichsweise
niedrige Sensitivität des WLD erklären.

Durch die Erkenntnisse des in Abbildung 5.43 dargestellten Versuchs, dass das sulfatierte Zir-
koniumdioxid als Dehydratisierungskatalysator für das Dual-Layer-Konzept nach einer Vorkon-
ditionierung geeignet ist, wurde die Dual-Layer-Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol in ei-
nem Reaktor nach vorhergegangener Konditionierung des sulfatierten Zirkoniumdioxids unter-
sucht. Zur Vorkonditionierung des Dehydratisierungskatalysators wurde analog zu dem in zwei
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getrennten Reaktoren durchgeführten Versuch (vgl. Abbildung 5.43) das sulfatierte Zirkonium-
dioxid zuerst unter den Reaktionsbedingungen des Dual-Layers (0,6 Vol.% Ethanol, 29,4 Vol.%
Ethen und 8,0 Vol.% O2) für eine Stunde als Single-Layer betrieben. Anschließend wurde der so
vorbehandelte Katalysator ausgebaut und zusammen mit dem Silberkatalysator in einem Reaktor
als Dual-Layer wieder eingebaut. Die Reaktionsbedingungen des Dual-Layers entsprachen dabei
exakt dem der Vorkonditionierung des Dehydratisierungskatalysators. Der zeitliche Reaktionsver-
lauf mit dem SO4-ZrO2-10,0 gew.%-Katalysator bei einer Reaktionstemperatur von 235 ◦C ist in
Abbildung 5.44a dargestellt. In Abbildung 5.44b ist der zeitliche Reaktionsverlauf des SO4-ZrO2-
6,4 gew.%-Katalysators ebenfalls unter den Dual-Layer-Bedingungen bei einer Reaktionstempe-
ratur von 240 ◦C dargestellt.
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Abbildung 5.44: Ethenumsatzgrade und Ethylenoxidselektivitäten in Abhängigkeit der
Reaktionszeit für die Dual-Layer-Ethylenoxidsynthese in einem Re-
aktor in (a) für den SO4-ZrO2-10,0 gew.%-Katalysator (T = 235 ◦C)
und für den SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator bei T = 240 ◦C in (b).
GHSV = 7000 h−1. Feed: 0,6 vol.% Ethanol, 29,4 vol.% Ethen und
8,0 vol.% O2. In (b) wurde sunliquid®-Bio-Ethanol verwendet.

Wie bei dem Dual-Layer-Experiment mit zwei separierten und in Reihe geschalteten Reakto-
ren (siehe Abbildung 5.43), konnte durch die entsprechende Vorkonditionierung des sulfatierten
Zirkoniumdioxids das Dual-Layer in nur einem Reaktor zusammengeführt werden. Überraschen-
derweise lieferte der SO4-ZrO2-10,0 gew.%-Katalysator im Dual-Layer identische Ergebnisse wie
der SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator (vgl. Abbildungen 5.44 a und b), obwohl der SO4-ZrO2-
10,0 gew.%-Katalysator bei dem Katalysatorscreening (vgl. Kapitel 5.4.5) signifikant schlechter
abschnitt. Allerdings wurden bei dem Vergleich der beiden Katalysatoren nur deren Standzeiten
mit fast vollständigem Ethanolumsatz miteinander betrachtet (siehe Abbildung 5.35). Da jedoch
beide Katalysatoren höhere Olefine nur in Spuren produzierten und diese zudem in Säurezentren-
dichte und spezifischer Oberfläche eine hohe Ähnlichkeit aufweisen (vgl. Tabelle 5.5), ist deren
identische Performance im Dual-Layer durchaus naheliegend.
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Ebenfalls, wie der in Abbildung 5.43 gezeigte Reaktionsverlauf des in zwei Reaktoren sepa-
rierte Dual-Layer-Experiments, liegen die Mittelwerte der in Abbildung 5.44 aufgetragenen Ethy-
lenoxidselektivitäten auf der „Masterkurve“. In Abbildung 5.45 sind die Ethylenoxidselektivitäten
aufgetragen, die mit den beiden sulfatierten Zirkoniumdioxidkatalysatoren erreicht wurden. Da
unter Verwendung beider sulfatierten Zirkoniumdioxide im Dual-Layer Ethylenoxidselektivitäten
auf der „Masterkurve“ erhalten wurden ist festzuhalten, dass diese Katalysatoren besonders gut
für das Dual-Layer-Konzept geeignet sind.
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Abbildung 5.45: Ethylenoxidselektivität in Abhängigkeit des Ethenumsatzgrades aus
den Dual-Layer-Experimenten unter Verwendung der sulfatierten Zir-
koniumdioxide als Dehydratisierungskatalysatoren. Bei dem Experi-
ment mit dem SO4-ZrO2-6,4 gew.%-Katalysator wurde sunliquid®-Bio-
Ethanol im Feed eingesetzt. Die Werte sind zur Orientierung in die
„Masterkurve“ bestehend aus Literaturdaten der Epoxidierung am
Single-Layer-Silberkatalysator aufgetragen. [18–26]

Bisher noch nicht diskutiert wurde die Tatsache, dass für das in Abbildung 5.44b dargestellte
Dual-Layer-Experiment sunliquid®-Bio-Ethanol im Reaktionsfeed verwendet wurde. Die detail-
lierte Analyse des sunliquid®-Bio-Ethanol ist im Anhang in Abbildung A.10 zusammengestellt.
Durch dieses Schlüsselexperiment konnte gezeigt werden, dass das in dieser Arbeit entwickel-
te Dual-Layer-Konzept zur quasi-direkten Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol nicht nur mit
hochreinem Syntheseethanol (vgl. Tabelle 4.1) prinzipiell funktionieren kann. Dieses Experiment
zeigt klar, dass mit bio-basiertem Ethanol als Reaktant über das Dual-Layer mit sulfatiertem Zirko-
niumdioxid als Dehydratisierungskatalysator identische Ethylenoxidselektivitäten erreicht werden
können wie bei der klassischen Single-Layer Ethylenoxidsynthese, bei der ausschließlich Ethen
und Sauerstoff als Reaktanten eingesetzt werden.

Offen bleibt an dieser Stelle die Frage nach der Spezies, die den Silberkatalysator irreversibel
inhibiert, wenn keine Vorkonditionierung des sulfatierten Zirkoniumdioxids durchgeführt wur-
de. Eine Analyse des Silberkatalysators mit ICP-OES, XRD und Transmissions-IR-Spektroskopie
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konnte keine Unterschiede zwischen frischem Silberkatalysator und dem Silberkatalysator offen-
baren, der durch nicht-vorkonditioniertes sulfatiertes Zirkoniumdioxid desaktiviert wurde. Bessere
Chancen die desaktivierende Spezies auf dem Silberkatalysator zu identifizieren, wären sicherlich
durch oberflächensensitivere Analysetechniken wie XPS gegeben. Dies war jedoch im Rahmen
dieser Arbeit nicht mehr möglich.
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6
Schlussfolgerungen und Ausblick

In dieser Arbeit wurden nach bestem Wissen alle Syntheserouten zur direkten Herstellung von
Ethylenoxid aus Ethanol, die bis zur Fertigstellung dieser Arbeit in der wissenschaftlichen Lite-
ratur beschrieben waren, nachgestellt. Dabei musste allerdings festgestellt werden, dass keine der
veröffentlichten Direktsynthesen reproduzierbar war. Aus den gewonnenen Erkenntnissen wurde
in dieser Arbeit das Konzept der Dual-Layer-Synthese von Ethylenoxid aus Ethanol entwickelt.
Der Vorteil gegenüber dem konventionellen zweistufigen Herstellungsverfahren ist dabei die Ein-
sparung der energie- und kostenintensiven Aufreinigung des intermediär gebildeten Ethens.

Die zentrale Fragestellung dieser Arbeit war daher die Realisierbarkeit einer solchen Dual-
Layer-Synthese und welche Voraussetzungen dafür erfüllt sein müssen. Die Realisierbarkeit des
Dual-Layers wurde in drei Schritten untersucht. Als Erstes wurde durch gezielte Co-Feedmes-
sungen der Einfluss möglicher Feedverunreinigungen auf die Ethylenoxidbildung untersucht und
damit Anforderungen an den Dehydratisierungskatalysator definiert. In einem zweiten Schritt wur-
de durch Testen unterschiedlicher Dehydratisierungskatalysatoren deren Eignung für ein Dual-
Layer bewertet. Im letzten Schritt wurde durch die Kombination der Dehydratisierungs- und Epoxi-
dierungskatalysatoren die Dual-Layer-Synthese von Ethylenoxid getestet. Dabei konnte in dieser
Arbeit gezeigt werden, dass die Dual-Layer-Synthese von Ethylenoxid über eine Reaktionszeit von
80 Stunden möglich ist. Die beobachtete Ethylenoxidselektivität war bei der Dual-Layer-Synthese
nicht geringer als bei der klassischen Epoxidierung von hochreinem Ethen.

Durch den Co-Feed möglicher Nebenprodukte, wie höhere Olefine und Diethylether, konnte ge-
zeigt werden, dass alle diese Reaktanten die Epoxidierung von Ethen inhibieren. Die Inhibierung
wurde dabei als vollständig reversibel beobachtet und konnte auf eine Konkurrenzadsorption mit
Ethen oder mit Sauerstoff im Reaktionsfeed zurückgeführt werden. Eine Sonderstellung unter den
als Co-Feed zugeführten Reaktanten nimmt das Ethanol ein. Für Ethanol konnte gezeigt werden,
dass dieses nicht nur durch eine Konkurrenzadsorption die Bildung von Ethylenoxid verhindert.
Die Ergebnisse legen einen direkten Einfluss des Ethanols auf die Population der Sauerstoffspezi-
es am Silberkatalysator nahe, wodurch eine Verschiebung der Selektivitäten von Ethylenoxid zu
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CO2 beobachtet werden konnte. Erst bei Ethanolmengen ab 2000 ppm im Reaktionsfeed wurde der
Ethenumsatz vollständig unterdrückt. Als Folge dessen wurde das zugeführte Ethanol nicht mehr
totaloxidiert, sondern selektiv zu Acetaldehyd umgesetzt. In der Fachliteratur sind sowohl die To-
taloxidation von Acetaldehyd unter Epoxidierungsbedingungen als auch die Selektivoxidation von
Ethanol zu Acetaldehyd an Silberkatalysatoren bekannt. Ein „Umschalten“ des Silberkatalysators
zwischen diesen Oxidationspfaden, abhängig von der Menge des zugeführten Ethanols, wurde in
dieser Arbeit das erste mal beschrieben. Um dieses Verhalten besser zu verstehen, sind jedoch
tiefergehende Untersuchungen notwendig. Eine Möglichkeit stellt die Untersuchung mittels XPS
in Kombination mit in-situ Titration des Silberkatalysators mit Ethanol dar, wodurch der Einfluss
des Ethanols auf die unterschiedlichen Sauerstoffspezies am Silberkatalysator beobachtet werden
könnte.

Bei der Untersuchung verschiedener Dehydratisierungskatalysatoren konnte gezeigt werden,
dass es große Unterschiede zwischen mikroporösen und nicht-mikroporösen Katalysatoren be-
züglich der Bildung höherer Olefine gibt. Erstere produzieren dabei deutlich höhere Mengen der
für die Ethenepoxidierung störenden höheren Olefine. Zurückgeführt wurde dies auf eine erhöhte
Stoßwahrscheinlichkeit mit weiteren aktiven, sauren Zentren bei der Diffusion des gewünschten
Dehydratisierungsprodukts Ethen aus den Mikroporen. Durch die Vermeidung von Mikroporen
wie bei der auf Silica geträgerten Wolframatokieselsäure oder dem sulfatierten Zirkoniumdioxid,
wurden die Diffusionswege verkürzt und die Stoßwahrscheinlichkeit mit aktiven Zentren verrin-
gert. Als Folge dessen wurden Folgereaktionen zu höheren Olefinen weniger stark begünstigt.

Der Vergleich der untersuchten Dehydratisierungskatalysatoren konnte zudem zeigen, dass für
die Ethanoldehydratisierung die zur Verfügung stehende Anzahl an Säurezentren bei gleicher Art
des Katalysators (z.B. ZSM-5-Katalysator) ein wichtiges Kriterium ist. Es gilt, je mehr Säure-
zentren, desto reaktiver der Katalysator. Dabei konnte ebenfalls beobachtet werden, dass mit stei-
gender Säurezentrendichte der Katalysatoren Folgereaktionen begünstigt werden. Der Vergleich
der unterschiedlichen sauren Katalysatoren machte deutlich, dass die Art des Dehydratisierungs-
katalysators einen mindestens ebenso großen Einfluss auf Reaktivität und Produktzusammenset-
zung hat. Außerdem zeigte der Vergleich der Dehydratisierungskatalysatoren, dass diese nicht
die Standzeit eines Silberkatalysators von zwei bis fünf Jahren erreichen, da diese vorher durch
Verkokung desaktiviert werden. Folglich muss der Dehydratisierungskatalysator für eine Anwen-
dung in einem Dual-Layer regenerierbar sein. Dies ist eine der Eigenschaften, die das sulfatierte
Zirkoniumdioxid zu dem geeignetsten Dehydratisierungskatalysator macht, die in dieser Arbeit
untersucht wurden.

Weiterführende Arbeiten sollten sich mit dem sulfatierten Zirkoniumdioxid als Dehydratisie-
rungskatalysator auseinandersetzen. Nicht untersucht wurden unterschiedliche Synthesemethoden
des Katalysators sowie Variationen von Katalysatoroberfläche und Sulfatbeladung. Auch der Ein-
fluss der Kristallphase des Zirkoniumdioxids auf die Katalysatoreingenschaften ist nicht verstan-
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den. Zudem ist es sinnvoll die Regeneration des sulfatierte Zirkoniumdioxids weiter zu untersu-
chen. Um den Prozess näher an industrielle Bedingungen heranzuführen, ist es außerdem wichtig
den Einfluss der übrigen Parameter näher zu verstehen. Dazu zählen der Druck, die dem Reaktions-
feed im technischen Maßstab zugegebenen chlorhaltigen Moderatoren sowie, dass im technischen
Prozess Methan und nicht Stickstoff als inertes Trägergas verwendet wird.
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Tabelle A.1: Zusammengefasste Informationen über die für die in der Masterkurve her-
angezogenen katalytischen Daten.

Quelle Katalysator Feed Temperatur

VAN DEN

REIJEN et al. [18] 15 gew.% Ag/α-Al2O3
8,5 Vol.% O2,
30 Vol.% Ethen

190-260 ◦C

PEÑA et al. [19] 13,5 gew.% Ag/α-Al2O3,
Cs Promotor

3 Vol.% O2,
12 Vol.% Ethen

210-270 ◦C

PETROV

et al. [20]
20 gew.% Ag/α-Al2O3, Ca
Promotor

20 Vol.% O2,
60 Vol.% Ethen

264 ◦C

MAO und
VANNICE [21] 16,5 gew.% Ag/α-Al2O3

8 Vol.% O2,
30 Vol.% Ethen

230 ◦C

ROJLUECHAI

et al. [22] 13,18 gew.% Ag/α-Al2O3
6 Vol.% O2,
6 Vol.% Ethen

255 ◦C

JINGFA et al. [23] Silberfolie
7,19 Vol.% O2,
23,8 Vol.% Ethen

237 ◦C

CHRISTOPHER

und LINIC [24] Ag Draht /α-Al2O3
10 Vol.% O2,
60 Vol.% Ethen

237 ◦C

JANKOWIAK und
BARTEAU [25]

11 gew.% Ag/α-Al2O3, Cs
Promotor

10 Vol.% O2,
10 Vol.% Ethen

267 ◦C

JANKOWIAK und
BARTEAU [26]

11 gew.% Ag, 0,5 mol%
Cu /α-Al2O3, Cs Promotor

10 Vol.% O2,
10 Vol.% Ethen

267 ◦C
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Abbildung A.1: Fließbild der Versuchsapparatur 1.

Tabelle A.2: Zusammenfassung der Kalibrierfaktoren der Gaschromatographen.
Detektor Anlage 1 Anlage 2

FID Substanz m R2 m R2

Ethen 1,298E+08 0,9969 1,663E+03 0,9999
Ethylenoxid 6,225E+07 0,9996 1,266E+03 0,9999
Acetaldehyd 7,494E+09 0,9994 n.k. -
Ethylacetat 1,717E+10 0,9968 n.k. -
Ethanol 1,098E+10 0,9992 1,417E+03 0,9993
Diethylether 2,662E+10 0,9978 n.k.

WLD Substanz m R2 m R2

Sauerstoff 2,811E+09 0,9990 7,526E+01 0,9999
CO2 3,412E+09 0,9988 1,425E+02 0,9999
CO 2,823E+09 0,9973 n.k. -
Methan 2,249E+09 0,9972 9,429E+01 0,9997
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Abbildung A.2: Beispielhaft ausgewählte Chromatogramme eines Dual-Layer Versuchs.
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Abbildung A.3: Kalibration der Komponenten auf dem WLD und FID Kanal des Gaschro-
matographen an Experimentieranlage 1.
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Abbildung A.4: Pulverröntgendiffraktogramme der untersuchten H-ZSM-5 Zeolithe.
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Abbildung A.5: Ethanolkonzentration am Reaktorausgang in Abhängigkeit der Verweil-
zeit τ für den H-ZSM-5 (30) bei einer Reaktionstemperatur von T =
225 ◦C.
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Abbildung A.6: Pulverröntgendiffraktogramme des H-SAPO-34 vor und nach der Reak-
tion.
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Abbildung A.7: Pulverröntgendiffraktogramme des untersuchten Wolframato-
Kieseläurekatalysators vor und nach der Reaktion sowie die Pul-
verröntgendiffraktogramme der reinen Wolframato-Kieselsäure und des
Silicaträgers Aerosil 200V.
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Abbildung A.8: Transmissionselektronenmikroskop-Aufnahmen der Wolframatokiesel-
säure mit 36 gew.% Beladung. In den Aufnahmen wurde mittels ener-
giedispersiver Röntgenspektroskopie (EDX) der Massenanteil an Wolf-
ram ermittelt. Dieser beläuft sich für A.8a auf 29,9 gew.%,für A.8b auf
97,3 gew.% und für A.8c auf 3.8 gew.%.
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Abbildung A.9: Selektivitäts- und Umsatzgradverläufe eines Dual-Layers mit unkonditio-
niertem sulfatierten Zirkoniumdioxid.
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Abbildung A.10: Spezifikation von sunliquid®-Bio-Ethanol.
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