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         WASSERSTOFFPEROXID UND PEROXIDE 
 

 
 
Wasserstoffperoxid, H2O2, wurde 1818 von Louis Jacques Thénard (1777 – 1857) entdeckt.  
Unter Peroxiden, den Salzen des Wasserstoffperoxids, versteht man Verbindungen, die ein Per-
oxidion, O2

2-, oder eine Peroxigruppe, -O-O-, enthalten. Der Sauerstoff hat in diesen Verbindungen 
die für dieses Atom eher unübliche Oxidationszahl –I. 
 
Physikalische Eigenschaften  
 
Wasserstoffperoxid ist im reinen, wasserfreien Zustand eine farblose bis bläuliche, durch starke 
Wasserstoffbrückenbindungskräfte sehr viskose, Flüssigkeit. Bei –0,43 °C erstarrt die Säure zu  
weißen, nadelförmigen Kristallen.  
Das Wasserstoffperoxidmolekül selbst ist gewinkelt aufgebaut (s. Abb. 1). [1] 
 

 
O-O-Abstand:  1,475 Å 
O-H-Abstand:  0,95 Å 
OOH-Winkel α: 94,8°   
Diederwinkel β:  111,5° 
 

 
Abb. 1: Räumlicher Bau des Wasserstoffperoxidmoleküls [1] 
 
Allgemeine Daten (bezogen auf 30 % ige Lösung von Wasserstoffperoxid in Wasser): [2]  

Molmasse  34,016 g/mol  thermische Zersetzung > 100 °C 
Schmelzpunkt  -26 °C  Dichte (20 °C) 1,111 g/ml 
Siedepunkt 106 °C  Dampfdruck (30 °C) 33 hPa 

 
Gefahrstoffhinweise 
 
Folgende Hinweise müssen grundsätzlich beim Umgang mit Wasserstoffperoxidlösung beachtet 
werden: [2]  

 
 
 
 
 
 
 
 
Darstellung 
            
 

R-Sätze: 
Beim Erwärmen explosionsfähig (5) 
Feuergefahr bei Berührung mit brennbaren 
Stoffen (8) 
Gesundheitsschädlich beim Einatmen oder 
Verschlucken (20/22) 
Verursacht schwere Verätzungen (35) 
 

S-Sätze:  
Von brennbaren Stoffen fernhalten (17) 
Bei Gefahr des Hautkontaktes Schutzhandschuhe 
benutzen (37). 
Bei Unfall oder Unwohlsein sofort Arzt hinzuziehen 
und diese Betriebsanweisung vorzeigen (45). 
Vorsicht im Kontakt mit Stoffen, die gefährliche Re-
aktionen verursachen. 
Kühl aufbewahren. Gebinde nicht druckdicht ver-
schließen. 
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Herstellung von Wasserstoffperoxid 
 
Im Labor 
Wasserstoffperoxid lässt sich aus Peroxidsalzen freisetzen. Zu 20 % iger, kalter Schwefelsäure wird 
in kleinen Portionen Bariumperoxid gegeben. Bariumsulfat fällt als schwerlöslicher Niederschlag 
aus. Der Überschuss an Schwefelsäure wird durch Zusatz von Bariumcarbonat entfernt. Nach Ab-
filtrieren des gebildeten Bodensatzes erhält man dann (niederschlagsfreie) verdünnte Wasserstoff-
peroxidlösung. [3] 
 

BaO2 + H2SO4  →  BaSO4↓ + H2O2 
      BaCO3 + H2SO4  →   BaSO4↓ + CO2↑ + H2O 
 
Technische Verfahren 
Schwefelsäure-Verfahren [1] 
Prinzip:  Dehydrierung von Wasser 

2 H2O → H2O2 + H2 
Technische Umsetzung:                                  
Statt Wasser wird dessen „Monosulfonsäurederivat“ ( = Schwefelsäure) verwendet. Dieses wird 
durch anodische Oxidation, wobei an der Kathode Wasserstoff entsteht, in die Peroxodischwefel-
säure umgesetzt und in Wasser hydrolysiert. Dabei wird über das Zwischenprodukt Peroxomo-
noschwefelsäure (HO3S-O-O-H) Wasserstoffperoxid gewonnen und Schwefelsäure zurück erhalten: 
 

            2 H2SO4  → eElektrolys  H2S2O8 + H2 
H2S2O8 + 2 H2O  →Hydrolyse  2 H2SO4 + H2O2 

 
Antrachinon-Verfahren (BASF) [1] 
Prinzip:  Hydrierung von Sauerstoff 

H2 + O2 → H2O2 
Technische Umsetzung:  
Die direkte Umsetzung ergibt nur geringe Ausbeuten. In der Technik wird deshalb Luftsauerstoff 
bei 30 °C - 80 °C und unter Drücken bis zu 5 bar mit Anthrahydrochinon in der organischen Phase 
umgesetzt. Anthrachinon wird katalytisch (Palladium Pd) bei erhöhter Temperatur und Druck mit 
Wasserstoff wieder zu Anthrahydrochinon hydriert. 
 
 
Chemische Eigenschaften 
 
Wasserstoffperoxid steht hinsichtlich seines chemischen Verhaltens zwischen Wasser und Sauer-
stoff, was z. B. an den Oxidationszahlen in den Stoffen erkennbar ist. [3] 
  

 
 
 
 
 

Abb. 2: Oxidationszahlen verschiedener Sauerstoff enthaltender 
             Stoffe [3] 
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Wasserstoffperoxid zeigt großes Bestreben, unter Wärmeentwicklung in Wasser und Sauerstoff zu 
zerfallen, wobei bei Raumtemperatur die Zerfallsgeschwindigkeit unmessbar klein und somit diese 
metastabile Verbindung lagerbar ist. Erst bei Erwärmung zersetzt sich Wasserstoffperoxid mitunter 
explosionsartig. Dieser Zerfall kann jedoch auch durch verschiedenste Katalysatoren (diverse Me-
tallionen, wie Fe3+, Cu2+, oder Nichtmetallionen wie I-) bereits bei Raumtemperatur induziert wer-
den. [1]  Auch lebende Organismen verfügen über spezielle Enzyme - sogenannte Katalasen -, die 
Wasserstoffperoxid, das als Nebenprodukt bei Zellreaktionen anfällt, wirkungsvoll spalten. 
      

2 H2O2  →  2 H2O + O2 + 196 kJ 
 
Redox-Verhalten [1] 
 
Die charakteristischste Eigenschaft des Wasserstoffperoxids besteht in seiner oxidierenden Wirkung 
[1]: 
     

H2O2 + 2 H+ + 2 e-  →  2 H2O           (im Sauren: ε0 = + 1,763 V 
         im Alkalischen: ε0 = + 0,867 V)  
 
Weniger ausgeprägt ist seine reduzierende Wirkung. Sie tritt nur gegenüber stärkeren Oxidations-
mitteln auf. 
 

2 H2O2  →  2 H+ + O2 + 2 e-  (im Sauren: ε0 = + 0,682 V 
         im Alkalischen: ε0 = - 0,076 V)  
 
Säure-Base-Eigenschaften [1] 
 
Als Säure H2O2 + H2O  →  H3O+ + HO2

-    
 
ist Wasserstoffperoxid etwas stärker als Wasser. Mit einer Dissoziationskonstante von   2,4 x 10-12 
(bei 20 °C) ist es als sehr schwache Säure einzuordnen, deren Salze („Peroxide“) in Wasser dem-
entsprechend stark hydrolysiert sind. 
 
Als Base H2O2 + H2O  →  H3O2

+ + OH- 
 
ist Wasserstoffperoxid wesentlich schwächer als Wasser. 
 
 
 
 
Verwendung [1] 
  
Wasserstoffperoxid wird v. a. als Bleichmittel für Haare („Blondfärben“), Leder, Stoffe und ver-
schiedene Naturstoffe verwendet. Gebunden als Perborat oder Percarbonat kommt es in Waschmit-
teln und anderen Reinigern als Sauerstoffquelle und Bleiche zur Anwendung. Als 3 % ige Lösung 
wird H2O2 auch zum Desinfizieren verwendet. [1] In der Kunststoffindustrie wird es als Radikal-
starter in Form des Benzoylperoxids für Polymerisationen z. B. für die Herstellung von Polystyrol 
aus Styrol eingesetzt. 
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Experimente 
 
1.   „Elefantenzahnpasta“ [1, 3, 4] 

 
 
 
2. Wasserstoffperoxid als Oxidationsmittel – Chemolumineszenz mit Luminol [5, 6] 
 
Geräte und Chemikalien 

 
- Rundkolben (1 l)     
- Trichter, Stativ, Muffe, Klammer 
- Messkolben (100 ml)   
- Messzylinder (100 ml)   
- Erlenmeyerkolben (250 ml)   

 
- Wasserstoffperoxid (H2O2) (30 %ig) 
- Natriumcarbonat (Na2CO3) 
- Luminol (C8H7N3O2) 
- Eisenkomplex Hämin (C34H32FeN4O4Cl) 

 
Abb. 3: Chemolumineszenz von Luminol [5] 

Geräte und Chemikalien 
 

- Hohes Becherglas (0,5 l bis 2 l) 
- große Glaswanne als Auffanggefäß 
- Messzylinder (10 ml, 50 ml) 
- Glasstab 
 
- Wasserstoffperoxidlösung (H2O2) (w = 30 %) 
- Kaliumiodid (KI) 
- Geschirrspülmittel 

 
 
 
 

 
 
 
 
  

Durchführung und Beobachtung 
 
- das Becherglas in die Glaswanne stellen, damit beim Versuch der Tisch nicht beschmutzt wird 
- 5 ml Geschirrspülmittel in das Becherglas geben 
- 50 ml Wasserstoffperoxidlösung und 10 ml einer KI-Lösung, die aus 10 g KI in 10 ml destillier-

tem Wasser hergestellt wurde, zugeben und umrühren 
- Es bildet sich sehr viel Schaum von gelblicher Farbe, der das Becherglas und die Glaswanne be-

füllt. 
 
Auswertung 
           

           22
I

22 OOH2OH2 +→
−

 

         22322 IOH4I2OH2OH +→++ −+    (1) 

            Der Zerfall des Wasserstoffperoxids in Wasser und Sauerstoff wird durch Iodidionen katalysiert  
           (s. auch S. 3). Die Zersetzung verläuft exotherm. Durch Wasser und Sauerstoff werden die Detergen- 
           tien im Spülmittel aufgeschäumt und bilden einen zähen, feinporigen Schaum. Diese katalytische  
           Zersetzung des Wasserstoffperoxids stellt ein Beispiel einer homogenen Katalyse in wässriger Lö- 
           sung dar. 
           In einer weiteren Redoxreaktion (1) bildet sich Iod, der dem Schaum („Elefantenzahnpasta“) die  
           gelbliche Farbe verleiht. 
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- Das Wasserstoffperoxid oxidiert das Luminol zu 3-Aminophthalat. Dieses wird zunächst im 

angeregten Zustand gebildet. Beim Übergang in den Grundzustand emittiert es blaues Licht mit 
λmax = 435 nm. 

 
 
 
3.  Der Hochofen im Reagenzglas – Sauerstoff aus Oxireinigern [7, 8] 
 (Oxireiniger enthalten Peroxoverbindungen) 
 

       
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
                     Abb. 4: Versuchsaufbau [7]  

Durchführung und Beobachtung 
 
- Das Natriumcarbonat (30 g) wird in Wasser gelöst. 
- Dazu kommt Luminol (0,5 g) und eine Spatelspitze voll Hämin. 
- Schließlich werden 100 ml Wasserstoffperoxid-Lösung zugegeben. 
- Bei Verdunkelung des Raumes ist eine bläuliche Lumineszenz sichtbar (siehe Abb. 3). 
 

Auswertung 
 
- Luminol zeigt in einer alkalischen Wasserstoffperoxid-Lösung eine lang anhaltende Chemolu-

mineszenz. 
- Diese schwache Chemolumineszenz kann durch Zugabe von Katalysatoren (Kupfer- oder Eise-

nionen) verstärkt werden. 
- Chemolumineszenz tritt auf, wenn bei einer chemischen Reaktion ein Produkt in einem elektro-

nisch angeregten Zustand gebildet wird. Das beim Übergang in die energieärmere Form ausge-
sandte Licht muss im sichtbaren Bereich liegen, damit die Chemolumineszenz mit dem mensch-
lichen Auge zu erkennen ist. 
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Geräte und Chemikalien 
 
- Duran-Reagenzglas 
- Porzellanschale 
- Magnet-Rührfisch 
- Glaswolle 
- Reagenzglasklammer 
- Holzspan 
- kleine Tonscherben 

 
- frisch ausgeglühte Aktivkohle 
- Oxi-Reiniger (Natriumcarbonat- Per-

oxyhydrat (Na2CO3 . 2 H2O2)) 
- Eisenoxid (Fe2O3) gekörnt 

 
 

+ 2 H2O2 + 2 OH-  N2 + 4 H2O + 
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Durchführung und Beobachtung 
 
- Das Reagenzglas wird fünf bis sechs Zentimeter hoch mit Oxi-Reiniger befüllt, darüber werden 

1 cm hoch Tonscherben gegeben. 
- Danach füllt man ein Gemisch von Aktivkohle und Eisenoxid im Volumenverhältnis 3 : 1 bis 

zwei Zentimeter unterhalb des Reagenzglasrandes ein und fixiert diese Füllung oben mit einem 
Bausch Glaswolle. 

- Mit einem Bunsenbrenner wird das Eisenoxid-Aktivkohle-Gemisch bis zur schwachen Rotglut 
erhitzt, danach wird der Oxi-Reiniger erhitzt (siehe Abb. 4). 

- Die aus dem Reagenzglas austretenden Gase werden mit einem brennenden Holzspan entzün-
det. 

- Nach Beendigung der Reaktion wird das Eisenoxid-Kohle-Gemisch mittels eines Magneten auf 
entstandenes Eisen hin untersucht. 

 
Auswertung 

 
- Beim Erhitzen setzt der Oxi-Reiniger Sauerstoff frei. 
- Durch den Sauerstoff wird die Verbrennungsreaktion der Aktivkohle heftiger:  

 

C + O2  →  CO2 
                                   

-   Es kommt zu einem Temperaturanstieg. Bei hohen Temperaturen entsteht hauptsächlich Koh- 
         lenmonoxid (Boudouard-Gleichgewicht): 
 

CO2 + C    2 CO      
 

- Das Kohlenmonoxid reduziert das Eisenoxid zu Eisen: 
 

Fe2O3 + 3 CO  →   2 Fe + 3 CO2 
 

- Das dabei entstehende Kohlendioxid wird bei hohen Temperaturen weitgehend zu Kohlenmo-
noxid umgesetzt: 

CO2 + C    2 CO 
 

- Das entstandene Eisen konnte mit einem Magneten nachgewiesen werden. 
- Nichtumgesetztes Kohlenmonoxid verbrennt nach dem Entzünden am oberen Reagenzglasrand. 

Auf diese Weise wird eine Gefährdung durch das giftige Kohlenmonoxid verhindert. 
 


