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Zusammenfassung:

Es wurden die Reaktionen von Fentons Reagenz (H202/Fe(II)) mit Modellsub-
stanzen fiir persistente aromatische Abwasserinhaltsstoffe (p-Toluolsulfon-
sdure, Anilin, p-Nitrophenol, 2,4-Dichlorphenol) und einem Industrieab-
wasser untersucht. Die hOchste Reaktionsgeschwindigkeit mit und ohne or-
ganischem Substrat und die besten Ergebnisse hinsichtlich der wasserche-
mischen Summenparameter werden bei pH=3 erreicht. Begasen der Reaktions-
1osung mit Sauerstoff oder Luft verbessert die Oxidationswirkung entschei-
dend, da durch den geldsten Sauerstoff lber Autoxidationsprozesse wieder
H202 aus der organischen Substanz zurlickgebildet wird, so daR der spezi-
fische H202-Verbrauch flir die Oxidation der Modellsubstanzen bei 50 %iger
Entfernung des CSB (Chemischer Sauerstoffbedarf) nur zwischen 0.5 und 0.9 mg
H,0,/mg CSB betrégt, d.h. bis zu 8o % der erreichten CSB-Erniedrigung
stammen von dem eingeleiteten Sauerstoff. Zur 9o %igen Elimination der un-
tersuchten Aromaten werden zwischen 1.9 und 2.4 mmol H202/mmo1 Aromat be-
notigt. Im Falle der Oxidation von Anilin treten biologisch schwer abbau-
bare Zwischenprodukte auf solange das Anilin noch nicht quantitativ entfernt
ist. Fentons Reagenz in Verbindung mit einer Sauerstoff- oder Luftbegasung
kann als aussichtsreiches Oxidationsmittel zur Umwandlung von persistenten
Aromaten in biologisch abbaubare Folgeprodukte angesehen werden. Der spezi-
fische Oxidationsmittelbedarf ist merklich geringer als im Falle der Ozonung.

Investigations of the application of Fenton's reagent for
chemical oxidation in waste water treatment

Abstract:

The reactions of Fenton's reagent (H202/Fe(II)) with model compounds for re-
fractory aromatic waste water components (p-toluenesulfonic acid, aniline,
4-nitrophenol, 2,4-dichlorophenol) and a waste water from the chemical in-
dustry were investigated. The highest reaction rate in presence and in ab-
sence of aromatic substrates and best results with respect to the sum para-
meters of waterchemistry are observed at pH=3. Feeding of oxygen or air into
the reaction mixture improves considerably the oxidation eff%ciency, because,
the dissolved oxygen takes place in the reaction leading to a re-formation

of hydrogen peroxide from organic substance via autoxidation processes. There-



_II._.

fore the specific hydrogen peroxide consumption for 50 % reduction in COD
(chemical oxygen demand) was found to be 0.5 to 0.9 mg H202 per mg of COD,
that means, up to 8o % of the COD-dimunuation achieved originates from the
discharged oxygen. Ninety percent elimination of model compounds needs 1.7
to 2.4 mmo]e H202 per mmole of aromatic compound. Formation of nonbiode-
gradable intermediate products were detected with aniline as Tong as the
compound itself was not quantitatively eliminated. Fenton's reagent in com-
bination with feeding pure oxygen or air seems to be a promising oxidation
reagent for the conversion of refractory aromatics into biodegradable sub-
stances. The specific oxygen reagent consumption is remarkably less than in
the case of ozone.
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1.1 Einleitung

Mit der Einflihrung des chemischen Sauerstoffbedarfes (CSB) als MaB
flir die Abwasserschadlichkeit wird es flir viele Einleiter von Ab-
wdssern unumgdnglich sein, bei der Abwasserbehandlung auch die in
der biologischen Klarstufe schwer abbaubaren organischen Verbin-
dungen in groRerem AusmaB zu eliminieren,

Die Entfernung dieses "biologisch persistenten CSB" durch chemische
Oxidationsmittel ist jedoch zur Zeit noch erheblich teurer als die
Entfernung des "biologisch abbaubaren CSB" durch biologische Ver-
fahren und ist auch vorldufig noch teurer als der Abwasserabgaben-
satz fir den chemischen Sauerstoffbedarf. Dieser betragt fiir 1 kg
CSB ab 1981 DM 0.26 und steigt bis auf DM 0.88 ab 1986.

Aus dieser Sicht glinstiger ist daher ein Konzept, bei dem die bio-
logisch schwer abbaubaren Stoffe chemisch in biologisch abbaubare
Stoffe umgewandelt werden und die endgliltige Mineralisierung an-
schlieBend durch biologische Verfahren erfolgt.

Basierend auf den guten Erfahrungen bei der Trinkwasseraufbereitung
(1) wurde Ozon als Oxidationsmittel fiir die chemische Vorbehandlung
von Abwasser schon vielfach untersucht, erfiil1te jedoch nur bei Ver-
bindungen mit Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbindungen einigermaBen
die Erwartungen. '

Hingegen wurde Wasserstoffperoxid fiir diese Zwecke bisher wesentlich
weniger beachtet, obwohl seine Verwendung in der Wassertechnik nicht
unbekannt ist (2,3,4,5). Man kennt es vor allem zur Oxidation anor-
ganischer Abwasserkomponenten, die bei der normalen biologischen
Reinigung toxisch wirken, z.B. Sulfid, Sulfit, Thiosulfat, Cyanid
und Nitrit (2,5,6,7,8). Ferner lassen sich photographische Abwiasser
(9,10) und Abwisser, die Phenole und/oder Formaldehyd enthalten,
wirkungsvoll entgiften (5,8,11,12). Wasserstoffperoxid wurde ferner
vorgeschlagen als Sauerstofflieferant bei der biologischen Abwasser-
reinigung (3,13,14,15,16,17,18), zur Beseitigung von Geruchsbeldsti-
gungen Uliber Kldrbecken (19) und zur Nachreinigung des Ablaufes bio-
Togischer Kldranlagen (20).
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Wahrend die Oxidation anorganischer Verbindungen mit Wasserstoff-
peroxid in wassrigem Medium direkt und schnell ablsuft, erfordert
eine effektive Oxidation von organischen Wasserinhaltsstoffen Kata-
lysatoren, wobei neben weniger wirksamen heterogenen Katalysatoren
(12,21) bevorzugt zwei- und dreiwertiges Eisen als homogener Kataly-
sator in Frage kommt (6,11,20).

Die starke Oxidationswirkung der Kombination H202/Fe(II) wurde be-
reits Ende des Tetzten Jahrhunderts von H.J.H.Fenton entdeckt (22,23,
24) und wird daher ihm zu Ehren als "Fentons Reagenz" bezeichnet.

1.2 Aufgabenstellung

Ziel der vorliegenden Arbeit war die Untersuchung

- der die Oxidation mit Fentons Reagenz beeinflussenden Para-
meter,

- der Anwendbarkeit von H202/Fe(II) als Oxidationsmittel flr
biologisch schwer abbaubare Aromaten anhand der Oxidation
von Modellverbindungen,

- der Wirksamkeit dieser Methode hinsichtlich Reagenzverbrauch,
CSB-ETimination und Erhdhung der biologischen Abbaubarkeit.

Dazu sollten Untersuchungen des Systems H202/Fe(II) zundchst eine
erste Auswahl erfolgversprechender Bereiche der Reaktionsbedingun-
gen erbringen, da die Oxidation der organischen Verbindungen von
den gleichen Sauerstoffradikalen ausgeht wie die Selbstzersetzung
von Fentons Reagenz und daher die gleiche Abhdngigkeit z.B. vom
pH-Wert und dem C(H202):C(Fe(II))-Anfangsverhé]tnis zu vermuten ist.
Als Modellverbindungen fiir substituierte Aromaten dienten p-Toluol-
sulfonsdure, Anilin, p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol sowie
ferner als Beispiel eines Industrieabwassers ein Abwasser aus einer
organischen Produktion.

Mit p-Toluolsulfonsdure, dem einfachsten Vertreter der Alkylbenzol-
sulfonsduren,wurde eine bekanntermaBen schwer oxidierbare Verbin-
dung gewahlt, deren Reaktion analytisch gut verfolgt werden konnte.
Zur Beschreibung des Oxidationsverlaufes wurden die Konzentrations-
abnahme der organischen Substanz und des Wasserstoffperoxides sowie
die Anderung des CSB, TOC und des BSB5 herangezogen.




1.3 Symbole und Abkiirzungen

DOC Dissolved Organic Carbon

CSB Chemischer Sauerstoffbedarf

8585 Biochemischer Sauerstoffbedarf in 5 Tagen
p-TS p-Toluolsulfonsaure
p-NP p-Nitrophenol
2,4-DCP 2,4-Dichlorphenol

C(X)0 Anfangskonzentration des Stoffes X
Konzentration des Stoffes X zur Zeit t

in'mg/1 C
in mg/1 02
in mg/1 02
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2. Untersuchung der Reaktion von Hy0, mit Fe(II)
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2.1. Literaturangaben zur Reaktion von Hng mit Fe(II)

Erste Untersuchungen iiber den Zersetzungsmechanismus des H202

durch homogene Katalyse mit Fe(II)-Salzen wurden von Mancheot

und Lehmann (25) durchgefiihrt, die Fe205 , ein flinfwertiges Ei-
sen, als intermedidr auftretende Verbindung postulierten. Haber

und Willstdtter (26) und Haber und Weiss (27,28) fanden je nach
Reaktionsbedingungen nichtstochiometrische Verbrauchsverhaltnisse
AHZOZ:AFe(II) von lo bis 30, was nur durch eine Reaktionskette mog-
lich sein sollte,und formulierten daher das Reaktionsgeschehen als
Radikalkettenreaktion wmit dem Hydroxylradikal und dem Peroxira-
dikal als Kettenlibertréager:

Fe?t + H,0, —s FST o+ OH o+ OH (1)
Fe?™ + OH" — FST 4 oW (2)
OH"  + H,0, —s  HO, + HO (3)
HO,* + H,0 ——s 0, + HO0 + OH (4)
2 207 2 2

T

Gleichzeitig wurde von Bray und Gorin (29) als nichtradikalischer
Ketteniibertrdger das Ferryl-Ion Fe02+ in die Diskussion gebracht,
was sich jedoch aufgrund der experimentellen Befunde als nicht halt-
bar erwies. Barb und seine Mitarbeiter (30,31,32) modifizierten den
Mechanismus von Haber und Weiss, indem sie als weiteren Ketteniiber-
trdger das Fe2+-Ion vorschlugen und experimentell zeigten, daB die
Bildung des Sauerstoffes liber die Reaktion des HOZ‘-Radikals mit
Fe(III) erfolgen kann (vgl. Abb.l),

Weitere Arbeiten verschiedener Autoren (33,34,35,36,37,38,39), die
das System H202/Fe(II) hinsichtlich der Reaktionsmechanismen unter-
suchten und auch Geschwindigkeitskonstanten bestimmten, schlossen
sich an und das heute allgemein akzeptierte Schema der in Fentons
Reagenz ablaufenden Reaktionen ist in Abbildung 1 dargestellt.




Abbildung 1: Schema der in Fentons Reagenz ablaufenden Reaktionen
bei Abwesenheit von organischen Substanzen

Bl Reaktionspartner, OReaktionsprodukte

Demzufolge sind sechs reaktive Teilchen am Reaktionsgeschehen betei-
ligt, das aus insgesamt sieben Einzelreaktionen besteht. Das fiir die
Entfernung von organischen Wasserinhaltsstoffen wichtigste reaktive
Teilchen ist das OH-Radikal, das nach Reaktion 1 gebildet wird. Das
dabei gleichzeitigentstandene Fe(IIl) reagiert mit Wasserstoffper-
oxid zu zweiwertigem Eisen - der Katalysator wird also zuriickgebil-
det - und zu dem HO,-Radikal (Reaktion 7). Das HO,-Radikal seiner-
seits kann mit Wasserstoffperoxid (Reaktion 4) oder mit dreiwertigem
Eisen (Reaktion 6) elementaren Sauerstoff bilden, was den Verlust
des aktiven Sauerstoffes bedeutet.

Alle beteiligten Radikalreaktionen stellen keine chemischen Gleich-
gewichte dar, sondern verlaufen nur in einer Richtung. Da jedoch mit
Ausnahme des elementaren Sauerstoffes jeder Reaktionsteilnehmer mit
Jjedem anderen reagiert, sind alle stets in endlicher Konzentration
anwesend. Die katalytische Selbstzersetzung des Wasserstoffperoxides
ist abgeschlossen, wenn nach einiger Zeit der gesamte anfangs vor-
handene aktive Sauerstoff in elementaren Sauerstoff libergegangen
ist.



2.2.

Untersuchungsergebnisse und Diskussion
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2.2.2.

Einflul des pH-Wertes

Bei den meisten Arbeiten Uber die Reaktionskinetik des Systems
H,0,/Fe(I1) wurde der EinfluB des pH-Wertes auf die H202-Zersetzung
nicht explizit untersucht, sondern nur durch Zugabe von Mineralsdu-
ren jeweils bestimmte pH-Werte zwischen o und 3 eingestellt (29,30,
31,32,40,41).
Daher wurde in der vorliegenden Arbeit zundchst die Abhdngigkeit des
Wasserstoffperoxidabbaues vom pH-Wert im Bereich von pH=1 bis pH=11
untersucht. Das molare Verhdltnis C(HZOZ)O:C(Fe(II>)o betrug bei die-
sen Versuchen lo:1. Im Reaktionsgefdaf wurden 2 1 einer 0.21 mmol/1
Ammoniumeisen(II)sulfat-Losung vorgelegt und auf 25 9C thermostati-
siert. Nach Zugabe von 0.5 ml 3o%igem Perhydrol, dies entspricht einer
H202-Anfangakonzentrat1on von 2.1 mmo1/1, wurde alle 15 bzw. 30 Mi-
nuten eine Probe entnommen und die Konzentration an Wasserstoffper-
oxid bestimmt. '
Der zeitliche Verlauf der H202-Abnahme fur die ersten 180 min Reak-
tionszeit ist in Abbildung 2 flir diese Versuchsreihe dargestellt. Un-
ter den gewdhlten Reaktionsbedingungen erfolgte die Selbstzersetzung
des H,0

272

so langsam, daB nach 180 min Reaktionsdauer hochstens die

Hd1fte des Wasserstoffperoxides zersetzt war. Ab pH=3 zeigten die an-

fangs klaren Reaktionslgsungen durch ausgefallenes Eisen(III)hydroxid
eine braune Triibung, die wahrend der gesamten Reaktion bestehen blieb.

Oberhalb pH=lo blieben die Losungen auch wdhrend der Reaktion klar, da

unter diesen Bedingungen das Eisen(III) komplex geldst vorliegt.

Restgehalt H,0, [%] —

o O
o O

N o
o O

)]
o

(8]
o

&
o

pH=8
——pH:1
SpH=2

pH=25

pH=2.75
5 pH=3

Abbildung 2:

30 60 90 120 150 180 210 240
—— Reaktionszeit [min] —s

pH-Abhdngigkeit des H202—
Zerfalles in Fentons Rea-
genz,

(C(H202)0=2.1 mmo1/1,
C(Fe(II))O=o.21 mmo1/1)
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Der zeitliche Verlauf der Selbstzersetzung ist im Prinzip bei allen
pH-Werten gleich. Die MeBkurven zeigen, daB die Reaktion in zwei
Phasen verliuft: einer ersten sehr schnellen und einer zweiten, die
sich mit einem Zeitgesetz erster Ordnung beschreiben 188t und bei
halblogarithmischer Auftragung des H202—Restgeha1tes Uber der Reak-
tionszeit zu einer Geraden fiihrt,

Die MeBwerte lassen sich durch folgende empirische Beziehung, die
einer zweistufigen Reaktion entspricht, quantitativ beschreiben:

C(H202)t

22t . p o+ ALeKt (8)

C(H202)o
Hierin ist AO der Anteil der anfanglichen schnellen und Al der Anteil
der anschlieBenden langsamen Reaktion. K ist die Geschwindigkeits-
konstante fiir eine Reaktion erster Ordnung, die, wie bei der folgen-
den Herleitung noch gezeigt wird, mit Ki-C(Fe) gleichzusetzen ist.
Die festgestellte Zeitabhangigkeit der H202-Se1bstzersetzung 18Rt
sich auf der Basis der von Barb et al. (30,31) vorgeschlagenen Re-
aktionsmechanismen erkldren. Diese Autoren haben den zeitlichen Ver-
lauf der Eisenkonzentration und der H202—Konzentration bis pH=2 un-
tersucht und gefunden, daf folgende Geschwindigkeitsgleichungen gel-
ten, wenn ein groBer Oberschuf an H202 relativ zu Fe(II) angewandt
wird:

24 |
dCFe ) o kre c(H,0,) « C(Fe?) (9)
dt
dC(H,0,)
22 3+
- — 22 . K1eC(H,0,) - C(FeS (1o
" 292 )
K1

mit K] e —— (11
Bl + C(H") )

Die Konstanten haben bei 25 °C folgende Zahlenwerte (30,31)
KF = 6260 T1/molemin
Kl'= 0.07 min~}
Bl = 0.0021 mol/1
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Bei den durchgeflihrten Versuchen dnderte sich anfangs, wdhrend der
schnellen Reaktionsphase die H202-Konzentration nur wenig (¢15%),

so daB man die Wasserstoffperoxidkonzentration als konstant ansetzen
kann. Dadurch vereinfacht sich Gleichung 9 zu einem Zeitgesetz erster
Ordnung und man erhdlt durch Integration fiir den zeitlichen Verlauf
der Oxidation des Eisens die folgende Beziehung:

oL - KRC(Hy0,) ot (12)

Die Rechnung ergibt fiir eine Reaktionszeit von einer Minute iber 99%
Oxidation. Da durch die Reduktionsreaktionen 6 und 7 laufend neues
Fe(II) zurlickgebildet wird, flihrt die Gesamtreaktion zu einem be-
stimmten Verhdltnis der beiden Wertigkeitsstufen am Ende der ersten
Reaktionsphase.

Messungen wahrend der 180 min Versuchsdauer ergaben C(Fe(II)):C(Fe(IIl))-
VerhdTtnisse von 0.03 bis 0.1, Hierbei ist zu beachten, daB bei der
Konzentrationsbestimmung des Fe(II) mitesa'Bipyridyl die rote Farbe
des Komplexes mit der Zeit langsam zunimmt, da durch Reaktion 6 und

7 zurlickgebildetes Fe(II) ebenfalls im nicht mehr weiterreagierenden
Komplex gebunden wird und so zur Farbvertiefung beitrdgt (vgl. 42).
Daher sollte die spektrale Absorption der Probe unmittelbar nach der
Reagenzzugabe gemessen werden. Da aus arbeitstechnischen Griinden die-
se Messung erst ca. nach 8 min durchgefiihrt werden konnte, diirften

die zur Zeit der Probenahme bestehenden Fe(II):Fe(III)-Verhdltnisse
noch unter den angegebenen Werten liegen. Haber und Weiss (27) und
Barb et al. (30,31) berichten von Fe(II):Fe(III)-Verhdltnissen von
0.0l wdhrend des Reaktionsablaufes.

Die erste Reaktionsphase ist damit als die schnelle Reaktion des zwei-
wertigen Eisens mit dem Wasserstoffperoxid unter Bildung von OH-Ra-
dikalen erkldrt. Das dabei zersetzte Wasserstoffperoxid ist AO«C(HZOZ)O,
d.h. bis ca. 15 % der Ausgangskonzentration. Dies entspricht 0.2 bis
1.5 Mol H202 flir 1 Mol oxidiertes Eisen(II). Dieser zum Teil lber-
stochiometrische Verbrauch ist auch von anderen Autoren beobachtet
worden (27,30,31).

Wahrend der zweiten Reaktionsphase 1iegt praktisch alles Eisen in
dreiwertiger Form und konstanter (Ausgangs-)Konzentration vor. Da-
mit wird Gleichung lo zu einem Zeitgesetz erster Ordnung und die
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Konstante K des obigen empirischen Zeitgesetzes sollte gleich sein
mit K1+C(Fe(III)). Gleichung 8 nimmt damit folgende Form an:

ClHp0p)s

C(H202)0'

e " Kl'C(Fe)O-t

= A+ Al (13)

Die Konstanten A0, Al und K1 wurden durch ein Rechenprogramm fiir
nichtlineare Regression ermittelt und sind in Tabelle 1 flir ver-
schiedene pH-Werte zusammengestellt.

Der Angleich an obige Funktion gelingt gut , wie die Werte flir die
Standardabweichungen zeigen. Die maximale Zersetzungsgeschwindig-

keit trat bei pH=3 auf, wihrend die Selbstzersetzung im stark sauren

und im basischen Gebiet deutlich langsamer erfolgt.

Tabelle 1: Konstanten der Selbstzersetzung von Wasserstoffperoxid
in Fentons Reagenz bei verschiedenen pH-Werten

C(H,0,) -K1. .
Zeitgesetz: 22t AO + Alee ki C(Fe)o t
C(Hzoz)o
Anfangskonzentration: C(HZOZ)O e 2,1 mmol/1
C(Fe(II)0 = 0,21 mmol/1
pH Zah1 der AOD Al K1 _
MeBwerte 1/mol min
l.o lo 0,022 + 0.011 0.978 + 0.006 5.73 + 0.03
2.0 8 0.052 + 0.015 0.984 + o.0lo 5.90 + 0.06
2.5 7 0.120 + 0.013 0.880 + 0.0lo lo.40 1'0.04
2.7 8 0.106 + 0,005 0.894 + 0,003 15.3o_i 0.0l
3.0 7 0.129 +o0.004 o,871li 0.003 15'9d.i 0.01
3.5 7 0.142 + 0,007 0,858 + 0,005 1.65 + 0,11
4,0 8 0.078 + 0,003 0.922 i'o.ool l,27_i 0.05
6.0 7 0,067 + p,pll 0,933 + 0.008 1.80 +0.33
8.0 8 0 =1 2;60'i 0;02
Jo.o 8 o.oll‘i 0.009 0.989 3_0.005 4,906 i_o.lQ
1l.0 9 0.013 + 0.008 0.987 i_o.oo4 5.33 i_o.l4
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Der Vergleich der gemessenen Geschwindigkeitskonstanten K1 mit den
nach Gleichung 11 und den Daten von Barb et al. (30,31) berechneten
Geschwindigkeitskonstanten ist in Abbildung 3 graphisch dargestellt.

Bis pH=3 liegen beide Geschwindigkeitskonstanten

in vergleichbarer

GroBenordnung und weisen gleiche pH-Abhdngigkeit auf. Oberhalb pH=3
fallt dagegen im Experiment die Reaktionsgeschwindigkeit wieder stark
ab, wahrend Gleichung 11 eine weitere Zunahme bis zu einem Grenzwert
ergibt. Allerdings haben Barb et al. den Gliltigkeitsbereich ihres
Reaktionsmodells auf pH<3 beschridnkt.

Abbildung 3:

s} Vergleich der ge-

0 messenen und der
Lol berechnet nach nach Barb et al.
£ Barb et al. (30,31) berechne-
£ ol ten Geschwindigkeits-
e konstanten K1 der
= — Messwerte Selbstzersetzung
= 57 von H,0, in Fentons
T 3 Reage%z.

1

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 1
pH >

Die zweite Reaktionsphase 1dBt sich damit als die langsame Umsetzung
des Wasserstoffperoxides mit dreiwertigem Eisen erkldren. Dabei Tau-
fen nebeneinander die in Abbildung 1 dargestellten Reaktionen ab und
alle beteiligten Spezies stehen im "laufenden Gleichgewicht" mitein-
ander,

Erste Anhaltspunkte, warum bei pH=3 das Maximum der Reaktionsgeschwin-
digkeit beobachtet wird, ergeben sich aus einer Betrachtung der Redox-
potentiale derjenigen Reaktionen, an denen Fe(II), Fe(III) und H202
beteiligt sind und die zur Bildung von OH-Radikalen fiihren:
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Fe* + H0, ——p FeSt 4 OHT + 0N (1)

Fe3+ 2+

+ H0,  —— Fe”T 4 HOO' + ' (7)

Tritt H202 als Oxidationsmittel auf (Gleichung 1) 18Rt sich fol-

gehde Halbzellenreaktion formulieren:
HO, + 2H + 2 — 2 Ho0 E01=+1.77 V  (14)

Die Nernstsche Gleichung nimmt damit folgende Form an, wobei
zur Vereinfachung mit Konzentrationen und nicht mit Aktivitdten
gerechnet werden soll:

£l = £01 + 22318 Lqg (c(H0,)e c(ih)?) (15)

Ist hingegen H,0, Reduktionsmittel (Gleichung 7), gilt flir die
Halbzellenreaktion bzw. die Nernstsche Gleichung:

H0, — 2H + 0, + 2¢ E02=+0.66 V  (16)
0.05916 p(0,)+C(H)2
E2 = E02 + =—==.1g T2 (17)
C(H,0,)

Beide Potentiale sind wegen des Termes C(H+)2vom pH-Wert abhingig.

Fir das Potential des Systemes Fe(II)/Fe(III) gilt folgende Halb-
zellenreaktion und Nernstsche Gleichung:

Felt ——» FeSt 4 1e E03 = + 0.75 V  (18)
3+
£3 = £03 + 202916 44 Fez+ (19)
Fe

(Normalpotentiale nach 43,44) ,
Weiterhin ist zu beriicksichtigen, daB Fe(II) und Fe(III) schwer-
16sTiche Hydroxide bildet, deren Bildung ebenfalls pH-&bhangig
ist:

38

3+). )3

2

(Mo1/1)% (20)
(Mo1/1)3  (21)

LP( Fe(OH); ) = C(Fe™*)-C(0H)® = 3.8-10”

It

2+ 16

LP( Fe(OH) C(Fe“")+C(OH)" = 4.8+10"

5 )
(Loslichkeitsprodukte LP nach 45)
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Mit Hilfe dieser Gleichungen und Daten wurden die in Abbildung 4
graphisch dargestellten Potentialverldufe flr folgende Redoxsysteme
berechnet:

- H202 als Oxidationsmittel mit C(H202)0= 1 mmol/1 (Kurve A)

- H,0, als Reduktionsmittel mit C(H202)0= 1 mmo1/1 (Kurve B)

- Fe(ll) / Fe(IIl) fur ein molares Verhdltnis HZOZ:Fe=10:1
und unter der Annahme, daR 99 % des Eisens als Fe(III) vor-
Tiegt (Kurve C).

(Die Angaben dieser Modellrechnung entsprechen etwa den Konzentra-
tionsverhdltnissen, wie sie bei den untersuchten Reaktionen vorlagen;)

Die Redoxpotentiale des H202 als Oxidationsmittel und als Reduktions-
mittel nehmen mit steigendem pH-Wert konstant ab, wdhrend die Poten-

tialkurve des Systemes Fe(Il)/Fe(III) unter diesen Reaktionsbedingun-
gen einen eckigen Verlauf aufweist: bis pH=3 bleiben die Konzentra-
tionen der beiden Eisenspezies konstant und betragen C(Fe(IIl))=1-1lo
und C(Fe(III))=9.9-lo-5 mmol1/1, bei weiterer ErhGhung des pH-Wertes
und damit Erhdhung der OH -Konzentration dndern sich die Konzentra-
tionen von Fe(II) und Fe(III) entsprechend der Loslichkeitsprodukte
ihrer Hydroxide und ab pH»>3 fd11t Fe(OH)., und ab pH>9 fallt Fe(OH)2
aus.

-6

3

1 2 3 4 5 6 7 8 9 101 1213 %
pH

v

Abbildung 4: pH-Abhangigkeit der Redoxpotentiale flir das System
Ho0,/Fe(I1)/Fe(I11)
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Die Potentialverldufe zeigen, daB die Oxidation des Fe(II) durch H202
bei allen pH-Werten moglich ist, da Kurve A immer oberhalb von Kurve C
Tiegt. Hingegen kann die Reduktion des Fe(III) durch Hy0, nur erfol-
gen, solange das Redoxpotential des H202 als Reduktionsmittel (Kurve B)
unterhalb des Potentials Fe(II)/Fe(III) Tiegt. Dies ist der Fall im
Bereich von pH=o bis pH=5, wobei die groBte Potentialdifferenz und
damit die groBte Triebkraft filir diese Reaktion bei pH=3 vorliegt.
Dennoch ist anzunehmen, daR der optimale pH-Wert von 3 auch noch

durch andere EinfllUsse wie beispielsweise energiearme Zwischenstufen
oder stabile Komplexe begiinstigt wird, da die Differenzen der Redox-
potentiale auf den ersten Blick eine deutlich geringere Abhdngigkeit

vom pH-Wert aufweisen als dies bei der Reaktionsgeschwindigkeit der
Fall ist.

2.2.2. EinfluB der Eisen(II)-Anfangskonzentration

Die Variation des Anfangsverhdltnisses Fe(II):Hzo2 zeigt, daf die
Zersetzung des Wasserstoffperoxides um so schneller verlauft, je

mehr Fe(II) bei konstanter H,0,-Ausgangskonzentration zugesetzt wird
(Abbildung 5). Ebenso wie bei den in 2.2.1. beschriebenen Versuchen
wird in einer ersten schnellen Reaktionsphase um so mehr Wasserstoff-
peroxid verbraucht, je groBer das Verhdltnis Fe(II):H202 am Anfang ist.

100 Abbildung 5:
80
Zerfall des Wasserstoffper-

60 oxides in Fentons Reagenz
—_ bei unterschiedlicher Fe(II)-
, Anfangskonzentration.
&40 : (C(H202)0=2;1 mmo1/1)
IN
S
g
K 20

PERN NS DU RN NN [UUNNN SH U SN

60 120 180 240 300
—— Reaktionszeit [min] —
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Die zweite Reaktionsphase folgt einem Zeitgesetz erster Ordnung nur
bis zu einem Fe(II):H202-Verh§1tnis von 1:1o, ergibt also nur bis da-
hin eine Gerade bei halblogarithmischer Auftragung der HZOZ—Restkon—
zentration liber der Reaktionszeit. Wenn die Anfangskonzentrationen
von Fe(II) und H,0, gleich sind, wird die Reaktion im Laufe der Ein-
wirkungszeit langsamer, die Abnahmekurve verlduft zunehmend flacher.
Dies ist charakteristisch flir den Obergang einer Reaktion "pseudo-
erster" Ordnung zur Reaktionsordnung zwei, die flir die Reaktion des
Wasserstoffperoxides mit Eisen(Il) gilt.
Diese experimentell gefundene Zeitabhdngigkeit ist ebenfalls auf der
Basis der von Barb et al. (30,31) abgeleiteten Reaktionskinetik er-
kldrbar,
Die erste Reaktionsphase ist wieder die rasche Oxidation des zwei-
wertigen Eisens zum dreiwertigen. Die Interpretation der zweiten Phase
geht von dem Befund der genannten Autoren aus, daB bei etwa gleicher
Konzentration von dreiwertigem Eisen und Wasserstoffperoxid das fol-
gende Zeitgesetz gilt:

(0% K2+ C(H,0,) 1% c(Fe®*)0-® (22)
dt
Da wahrend der zweiten Reaktionsphase das gesamte Eisen als Eisen(III)
vorliegt, ist dessen Konzentration konstant und gleich der Anfangs-
konzentration und Gleichung 22 1dBt sich integrieren:

; 2

C(H 1

202)¢ (23)

CM02)o 11+ ou5ekeete( C(Fe)r C(H,0,) )05

Darin ist K2 eine Funktion des pH-Wertes analog Gleichung 11. Nimmt
man an, daB die durch die Gleichungen 13 und 23 reprdsentierten Re-
aktionen einander iberlagernd das Reaktionsgeschehen in der zweiten
Phase bestimmen, kommt man flir die Gesamtreaktion zu folgender Be-
ziehung fiir den zeitlichen Verlauf der Wasserstoffperoxidkonzentration:

2
C(H,0,) o 1
SO0 o ap e KLC(FE) ot o [ (24)

C(H,0,) KOt . 0.5
2720 b.+ 0.5¢K2-t ( C(Fe) +C(H,0,) )
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Der erste Term AO beschreibt die erste schnelle Reaktionsphase -Oxida-
tion des Fe(II) zu Fe(III) -, der zweite und dritte Term die langsame
zweite Reaktionsphase - Umsetzung von H,0, mit Fe(IIl) bei hohen bzw.
bei niedrigen C(H202):C(Fe(III))—Verhé]tnissen.

Die Regressionsrechnung ergibt fiir diese Beziehung einen treffenden An-
gleich, wie die durchgezogenen Kurven in Abbildung 5 sowie die Standard-
abweichungen der dabei erhaltenen Konstanten in Tabelle 2 zeigen.

Aus Tabelle 2 geht weiterhin hervor, daB eine zusdtzliche Begasung der
substratfreien Reaktionsldosung mit Stickstoff bzw. mit Sauerstoff auf
das Ergebnis keinen EinfluB hat. Die Abnahme der H202-Konzentration er-
folgt ohne Begasung und mit Stickstoff- oder Sauerstoffbegasung inner-
halb der MeBfehler gleich schnell (Abbildung 6). Das Reaktionsgeschehen
wird also durch den zusdtzlichen Gaseintrag nicht beeinfluBt, im Gegen-
satz zu den spdter behandelten substrathaltigen LOsungen.

Abbildung 6:

100

90 O ohne Begasung Abnahme der H20 -Kon-
A mit NrBegasung zentration in“Féntons

80 0 mit OyBegasung

Reagenz bei Begasung
mit Stickstoff, Pref-
Tuft und Sauerstoff.
(C(HZOZ) =2.2 mmol/1,
molares Verhaltnis
H202:Fe(II)=5:1)

Restkonzentration HyO, L% 1—

Reaktionszeit Cmin ] ————————

Der Zusammenhang zwischen dem Restgehalt an Wasserstoffperoxid nach

180 min Reaktionsdauer und dem molaren Verhdltnis Fe(II):H202 ist in
Abbildung 7 dargestellt. Bei absolut niedrigem Fe(II)-Anteil hat dessen
Erhchung eine erhebliche Beschleunigung der Selbstzersetzung zur Folge.
Ab ca. Fe(II):H 0,20.3 bewirkt eine weitere Erhdhung der Eisenkonzen-
tration nur noch wenig. Bei geringen Fe(Il)-Zusdtzen muB man daher mit




Tabelle 2 Konstanten der Selbstzersetzung von Wasserstoffperoxid in Fenton's Reagenz bei Varijation

des Verhd]tnisses C(Hy0,) : C(Fe(1I)),

. ) C(H,0,) ‘
Zeitgesetz: , 272/t -K1eC(Fe) = t . 1
TR0, - RO + Al e 0" + A2

1 + 0.5°K2-t+( C(FE)O'C(Hzoz)o)l/z

Anfangskonzentration : C(H,0,) = 2.2 mmol/1
272

pH 3.0
No.  C(H,0,), Zahl der AO Al K1 A2 K2 _ - Anmerkungen
C(le(II})OMeBpunkte 1/mol-min 1% /moTémin
1 1 1 0.67 + 0.0l  0.09 +0.0l  16+1  0.24 +o0.0l 1.2 + 0.06 4) Standardab-
weichung
2 2 14 0.45 + 0.0l 0.24 + 0.0l 18++ 1 0.31 + 0.0l 1.4 +0.13 groBer als
3 5 9 0.23 + 0.0l 0.63 + 0.30 17 + 6 0.14 %) 0.8 7 loo%
4 5 16 0.22 + 0.0l 0.70 + 0.0l 21 +1 0.07 + 0.0l l.o 9
— — —— — z . - [
5 8 9 0.20 + 0.03  0.80 + 0.02 14 + 1 - 7 - ) kein Mini-
- - - mum der Feh-
6 1o 7 0.13 + 0.0l 0.87 + 0.01 - 16 +2 - % - lerquadrat-
7 20 9 0.06 + 0.0l 0.94 + 0.0l 23 +1 -3 - zeichen fiir
- - - Regression
8 50 8 0.03 + 0.0l 0.97 + 0.0l 16 + 1 - %) - mit A2 und K2
Mittelwerte KI1, K2 18 + 4 1.1 +0.3
9 5 14 0.23 + 0.0l  0.76 + 0.0/ 20 + 0.0l 0.9 mit N, begast
lo 5 16 0.22 + 0.02 0.77 + 0.0l 22 +1 0.0l 1.4 mit 0, begast
Mittelwerte fir 0.22 + 0.0l 0.72 + 0.06 20 + 2 = 0.06 = 1.0

C(H,0,) ,:C(Fe(1I)}o

_9'[._
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Abbildung 7: Zusammenhang zwischen dem Restgehalt H,0, nach 180 min
Reaktionsdauer und dem Fe(II):H202-Verﬁ§%tnis.

langen Reaktionszeiten rechnen, bis das gesamte Wasserstoffperoxid ab-
gebaut ist.

Aus Abbildung 7 kann man ersehen, daB es einen "Arbeitsbereich" gibt,
bei dem Fe(Il)-Zusatz und Reaktionsdauer in einem sinnvollen Verhdlt-
nis stehen. Dieser bewegt sich bei einem Fe(II):H,0,-Verhdltnis von
1:5 bis 1:lo.
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3. Untersuchung der Oxidation von aromatischen Modellsubstanzen

o I e S o et ot et ot Bt e et Bt o i o o e A ot e (S e e i e i B e S ot (et i M Ot et o s bt S e e e
SN s N T T N e N N N N S T S R o S T e S N T s s e e

3.1. Literaturangaben zur Reaktion von Fentons Reagenz mit aroma-
tischen Verbindungen

Die oxidierende Wirkung von Fentons Reagenz beruht auf der grofen
Elektronenaffinitdt des OH-Radikals, das mit allen Arten organischer
Verbindungen unter Abspaltung eines Wasserstoffatoms (Gleichung 25)
oder durch Addition an Mehrfachbindungen (Gleichung 26) reagiert:

RH + OH' =——% R + H0 (25)
\Yd

\%/ (‘:‘

Lo O —e L (26)

N N

Diese Reaktionen verlaufen sehr schnell, die Geschwindigkeitskon-
stanten flir die Deprotonierung liegen in der Grofenordnung von lo6
bis 1o9 1/mol+sec und fiir die Addition an aromatische Verbindungen
in der GréRenordnung von lo9 bis 1o10 1/mol-sec.

Die durch diesen ProzeB gebildeten organischen Radikale haben nun
mehrere Moglichkeiten abzureagieren, Einige der in der Literatur
diskutierten Reaktionswege sind in Abbildung 8 schematisch am Bei-
spiel der Oxidation des einfachsten Aromaten, des Benzols, mit Fen-
tons Reagenz dargestellt.

Das nach Addition an den Benzolring (I) nach Reaktionsweg A entstan-
dene Cyclohexadienylradikal (II) kann in Gegenwart von geldstem Sau-
erstoff, der ein wirksamer Radikalfanger ist, zum ortho- bzw. para-
Hydroxycyc]ohexadieny1radika1 (0-III und p-III, Weg B) abreagieren.
Der weitere Reaktionsweg der Radikalzwischenstufe p-III mit intra-
molekularem Angriff des Peroxyrestes und anschliefender Ringoffnung
demonstriert beispielsweise, wie der Abbau des Aromaten zu einer ali-
phatischen Verbindung, in diesem Fall einem Muconsdurederivat, er-
folgen kann (Weg K).

Reaktionen von II oder auch III -in der Abbildung dargestellt anhand
von o-III- mit Fe(Il) und Fe(III)-flihren zu hydroxylierten Verbin-




Abbildung 8:
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In der Literatur diskutierte Mechanismen der Reaktion
von Benzol mit OH-Radikalen in Gegenwart von Fe(II),
Fe(III) und geldstem Sauerstoff
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dungen (Wege D, G). So kann z.B. liber Phenol nach Reaktionsweg E
iber chinoide Zwischenstufen und Ringoffnung Muconsdure gebildet
werden. Eine weitere Reaktionsmdglichkeit fir II ist die Dimeri-
sierung , die jedoch nur bei Abwesenheit von geldstem Sauerstoff
erfolgt und zu Biphenyl fiihrt (Weg F).

Dadurch, daB die Ausgangsverbindung und deren Oxidationsprodukte

im Verlauf der Reaktion um das OH-Radikal konkurrieren, ist ein
breites, kaum liberschaubares Spektrum von Reaktionen mdglich. Da
noch zusatzlich Fe(II) und Fe(III) in der Reaktionslosung vorhan-
den sind, steht weiterhin ein Redoxsystem zur Verfiligung, durch das
eine Vielzahl organischer Verbindungen reduziert bzw. oxidiert wer-
den kann (vgl. Wege D,G,H und deren Folgereaktionen). Von vielen
Oxidationsprodukten ist ferner anzunehmen, dap sie mit Eisen Kom-
plexe b11den,was wiederum die Reaktivitdat sowohl des Eisens als auch
die der Liganden veridndert.

Dieses Schema erhebt keinen Anspruch auf Vollstdndigkeit, es soll
lediglich aufzeigen, wie kompliziert das Reaktionsgeschehen in
wadssriger Losung schon bei einer einfach gebauten Verbindung wie
Benzol sein kann.

In Tabelle 3 sind Literaturangaben Uber Versuche zur Reaktion von
Fentons Reagenz mit verschiedenen Substraten zusammengestellt, wo-
bei je nach Aufgabenstellung ganz verschiedene Reaktionsbedingungen
eingehalten wurden.

Bei Untersuchungen, bei denen die Aufkldarung der Reaktionsmechanis-
men von OH-Radikalen mit Aromaten sowie die Bestimmung von Reaktions-
geschwindigkeitskonstanten im Vordergrund stand (49,50,5%), wurde
Fe(IIl) und Substrat im OberschuB gegeniiber Wasserstoffperoxid einge-
setzt, um nur wenige Reaktionen zu beglinstigen und dadurch ein ulber-
sichtlicheres Reaktionsgeschehen zu erhalten.

In Arbeiten, bei denen H202 als Oxidationsmitte]l zur Eliminierung
der organischen Verbindung sowie zur CSB-Erniedrigung diente, wird
dagegen mit mindestens gleichen molaren Konzentrationen an HZOZ und
Substrat gearbeitet, im librigen unterscheiden sich jedoch die Reak-
tionsbedingungen von Fall zu Fall sehr, so daB ein Vergleich der Er-
gebnisse untereinander kaum moglich ist.

So berichtet Bannert (57) von der Entfernung aromatischer Modellsub-
stanzen (Phenol,Anilin,Pyridin) mit H202 unter sehr drastischen Re-
aktionsbedingungen (thermische Degradation). Bishop (20) oxidierte




Aromat bzw.
Abwasser

gefundene Produkte
bzw. funkt. Gruppen

Reaktionsbedingungen

Ergebnisse und Anmerkungen

Ref.

Benzol

Biphenyl, Phenol

mit Benzol gesdtt. Lsg. (bei 20°c=23.2

mmo1/1, C(H 02) =0.094 mmol1/1, Uber-
schuf Fe(II%: molares Verhdltnis
Fe(II):H202=2.2-13.2, pH=1,3.5,12.4

Bei Begasung mit Luft keine Bil- .
dung mit Biphenyl

50

Phenol

Catechol, Mucon-
sdaure

C(Pheno1)

(Pheno] O=500mg/1 (=0.53 mmo1/1),
pH=3 - 7,

10°C

bei 0,-Begasung schnellere Re-
aktio%, Phenol-Abnahme nimmt mit
steig. H 02- und steig. Fe(II)-
Menge zu3 “optimale Ergebnisse
mit 1 Mol Fe(II) und 3 Mol H202
je Mol Phenol

11

Industrieab-
wasser mit
phenolischen

- Inhaltsstoffen

Inhaltsstoffe berechnet als unsub-
stituiertes Phenol; molares Verhdalt-
nis Phenol:H,0,:Fe(II)=1:1:1, Luft-
begasung, Regk%ionszeit: 30 min

Extrem hoher H,0,-Verbrauch bei Ab-
wasser aus Staﬂ]werk, da vie] CN

Abldufe bio-
logischer Kldr-
stufen

pH=1.8 - 9, 65°C, Rktzeit 22 h, ver-
schiedene Katalysatoren: Fe(II),
Fe(I1)+Fe(II1), Fe(III).

Bei Bioablaufen: CSB-Reduktion von
50-73% bei 6.1 bis 3.2 mg H.0,/mg
CSB im Ansatz bei H,0,/Fe(1f15,

mit 0, bessere Abbaurdten des CSB
mt Fg(III)—Kata]ysator.

20

Phenol

Catechol,Hydro-
chinon,zweibasige
Sauren

C(Phenol) =2000 mg/1 (=21.3 mmol/1),
mg HZOZ/mS CSB im Ansatz: 0.3:1 bis
1:1, Fe(Ill)=0.02 %

Phenol loo %ig entfernt bei einer
Dosis von 2 mg H202/mg Phenol

Pyridin, Ani-

Carbonyl- und

50-5000 mg Aromat, lo mg H,0,/mg Aro-

Optimale Degradation bei pH=3-5 mi

lin, Phenol Carboxylgruppen mat, Therm Abbau der org. Substanz FeSO, als Kat.und bei 225 und 300 C 57
bei pH=3-5 in Pyrex-Ampullen bei 150, (org. Substanz zu mehr als 99 % ent-
225 und 300 °C, Rktzeit: 15 min fernt)

Benzol Biphenyl,Phenol Benzol gesétt. wsg.Lsg (=23.2 mmol/1 Untersuchungen der Kinetik bei ge- 49
bei 20 “C), HZO in "bekannter ge- ringen Umsdtzen des Benzols 56
ringer Menge", %m UnterschuB zu

C(Fe(II))O=18 mmo1/1,pHE o und 1

zuabeay SUOJUS4 LW 4DSSBMAY ‘MZQ

USZUL]SQNS ABYISLIBWOLR UOLIRPLX) BLP 439N JYdLs4agniniedd L
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Bioabldufe verschiedener Kldranlagen bei Zimmertemperatur sowie bei
erhohter Temperatur mit H202/Fe(II), H202/Fe(II)+Fe(III) und H202/Fe(III),
wobei sich der Uberwiegende Teil der publizierten Ergebnisse auf die
Experimente mit H202/Fe(III) bezieht.

Teilweise wurden die Reaktionen unter Luftbegasung durchgefiihrt, da
sich dann nach Eisenhauer (11) die Reaktionszeit verklirzt. Bishop (20)
flihrte einige Oxidationen der Bioabldufe mit.HZOZ/Fe(III) unter Sau-
erstoffbegasung durch und stellte eine bessere CSB-Elimination fest,
wobei jedoch in beiden Fallen auf den EinfluB des Sauerstoffes nicht
naher eingegangen wurde.

Die Abhdngigkeit der Oxidationsreaktion vom pH-Wert wurde nur in we-
nigen Arbeiten untersucht (11,20,50), wobei der pH-Wert meist nur zu
Reaktionsbeginn eingestellt oder aber mit Puffern, die ihrerseits
selbst wieder mit H202/Fe(II) reagieren, konstant gehalten wurde.

. Auch iiber den EinfluB der Fe(II):H202-Anfangskonzentrat1on bzw. des
Fe(II):H202—Anfangsverh5]tnisses wird in der Literatur nur wenig be-
richtet (11,20). ’

3.2. Untersuchung der Reaktion von Fentons Reagenz mit
p-Toluolsulfonsaure (p-TS)

3.2.1. EinfluB der Sauerstoffkonzentration

Die ersten Vorversuche zur Oxidation von p-Toluolsulfonsaure mit Fen-
tons Reagenz zeigten, daB der in der Reaktionsldsung befindliche Sauer-
stoff in weit hdherem MaBe als erwartet in die Reaktion mit einbezogen
wird. Experimentell lieR sich dies an der Abnahme der Sauerstoffkon-
zentration wdhrend der Anfangsphase der Reaktion gut verfolgen. Wurde
beispielsweise eine 1.1 mmol/1 p-TS-LOsung einmalig mit der zwei-
fachen molaren Menge an H202 in Gegenwart von 0.44 mmol/1 Fe(IIl) ver-
setzt, sank die Konzentration des geldsten Sauerstoffes innerhalb von
ca. 150 sec. von 7.9 mg/] 02 auf 0.3 mg/1 02. Im Gegensatz dazu wurde
in der substratfreien H,0,/Fe(II)-Ldsung unter vergleichbaren Bedin-
gungen keine Sauerstoffabnahme, sondern aufgrund der bereits disku-
tierten Selbstzersetzung von Fentons Reagenz eine Zunahme der Sauer-
stoffkonzentration von 8.5 auf 15.4 mg/1 0, beobachtet.
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Im folgenden wurde nun untersucht, wie dieser Effekt, daB in Gegen-
wart von organischem Substrat Sauerstoff verbraucht wird, durch eine
gezielte Erhohung des Sauerstoffangebotes flir die technische Abwasser-
oxidation genutzt werden kann.

3.2.1.1. Vergleichende Untersuchungen unter Sauerstoff-, PreRluft-
und Stickstoffeintrag

Zur Festlegung der Reaktionsbedingungen im Hinblick auf den geldsten
Sauerstoff muBte untersucht werden, wie sich ein definiertes Sauer-
stoffangebot durch Eintrag von Sauerstoff, PreRfluft oder Stickstoff

in die Reaktionslgsung auf die Reaktion auswirken wiirde.

Die Untersuchungen erfolgten bei 25 °C und pH=3. Im Reaktionsgefdp
waren zwei Liter einer 1.1 millimolaren p-TS-Losung vorgelegt, die
schon vor Beginn der Versuche jeweils ca. eine Stunde lang mit 02, Pref3~-
luft oder N2 begast worden waren, um eine konstante Sauerstoffanfangs-
konzentration bzw. eine sauerstofffreie Losung zu erhalten.

Versuche ohne Begasung unter sonst gleichen Reaktionsbedingungen er-
wiesen sich als kaum reproduzierbar, da in der Losung schon zu Reak-
tionsbeginn durch die Vorbehandlung des Wassers (Umfiillvorgénge etc.)
unterschiedliche Sauerstoffkonzentrationen vorlagen und auch wahrend
der Reaktion durch Einrilhren von Luft unterschiedliche Mengen an Sauer-
stoff in die Reaktionsldsung gelangten.

Nach Zugabe von Fe(II) als (NH4)2Fe(SO4)2x6 H,0 mit einer Anfangskon-
zentration von 0.44 mmol/1 wurde ejnma]ig 0.5 ml1 Perhydrol, dies ent-
spricht einer H202-Anfangskonzentrat1on von 2.2 mmol1/1, zudosiert.

Die Anfangskonzentration des H202,wurde immer vor jedem Versuch durch
Zugabe der gewiinschten Menge an Perhydrol zu 2 Liter bidestilliertem
Wasser in einem Becherglas bestimmt und die Einwaage der anderen Sub-
stanzen nach dieser H202-Konzentration vorgenommen.

Da zwischen der Fe(II)-Zugabe und der H,0,-Zugabe immer ein Zeitraum
von mehreren Sekunden lag, bestand die Mdglichkeit, daf durch den ein-
getragenen Sauerstoff eine Oxidation des Fe(II) zu Fe(III) erfolgte.
Untersuchungen mit reinen Fe(II)-Losungen unter den angewandten Reak-
tionsbedingungen lehrten jedoch, daB dies innerhalb der Reaktionszei-
ten nicht der Fall war.
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Abbildung 9: Oxidation von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz
bei Begasung mit Stickstoff, PreBfluft und Sauerstoff
bei pH=3 und 25 °C. ( C(p-TS) =1.1 mmo1/1, molares Ver-

hdltnis p-TS:H,0,:Fe(II)=1:2:0.4 )

Wie Abbildung 9 zeigt, nimmt mit steigendem Sauerstoffangebot sowohl

die Konzentration der p-TS als auch die des H,0, schneller ab. Unter
PreBluft- und Sauerstoffbegasung wurde die p-TS innerhalb von 6 bzw.

5 Stunden bis unter die Nachweisgrenze eliminiert, wobei die Abnahme-
kurven der Hy0,- und der p-TS-Konzentration prinzipiell gleich, jedoch
mit zeitlicher Versetzung, verlaufen.

Unter Stickstoffeintrag hingegen wird zundchst das Wasserstoffperoxid
wesentlich schneller abgebaut, nimmt jedoch in der darauffolgenden Re-
aktionsphase sehr langsam ab, so daB nach 6 Stunden Einwirkungszeit
noch 71 % des eingesetzten H202 und noch 65 % der eingesetzten p-TS in
der Losung vorhanden waren. Selbst nach loo Stunden Reaktionszeit be-
fanden sich immer noch 27 % der p-TS und 4 % des H202 im Reaktionsge-
fap.

Zusdtzlich zur Reaktionsgeschwindigkeit erhdht sich mit dem Sauerstoff-
angebot auch der Wirkungsgrad hinsichtlich der wasserchemischen Summen-
parameter (Tabelle 4). Nach vollstdndigem Abreagieren des H202 ist die
gesamte erreichte CSB-Entfernung bei Begasung mit PreRluft oder Sauer-
stoff mit 36.4 % bzw. 43.3 % ungefdhr doppelt so hoch wie unter Sauer-
stoffausschluB mit 18.5 %. Entsprechendes gilt auch flr die TOC-Erniedri-




- 25 -

Tabelle 4: EinfluB des Sauerstoffgehaltes auf die Oxida-
tionswirkung bei der Reaktion von p-TS mit
Fentons Reagenz. Reaktionsbedingungen wie Abb.9.
Ergebnisse nach vollstandigem Abreagieren des
H,0

272
Reaktionszeit Reaktionsbedingungen CSB-E1imi- TOC-Elimi- CSB:TOC BSBS:CSB
. nation nation

min 9 o mgOZ/mgC -

0 vor Reaktion - - 3.4 0
>6000 H202/Stickstoff 18.5 4.8 2.9 0.26
390 H202/Pre51uft 36.4 11.6 2.4 0.29
330 H202/Sauerstoff 43.3 13.8 2.3 ‘ 0.35

gung, die unter PreRluft- und Sauerstoffeintrag mit 11.6 % bzw. 13.8 %
wesentlich groBer ist als bei SauerstoffausschluB mit 4.8 %.

Der Oxidationsgrad des Produktgemisches, ausgedriickt als Quotient
CSB:TOC, der vor der Reaktion einen Wert von 3.4 mg 02/mg C hatte,
konnte ebenfalls durch die Gegenwart von Sauerstoff erhoht, bzw. das
CSB:TOC-Verhdltnis erniedrigt werden. Dieses betrug nach der Oxidation
2.4 mg 02/mg C unter 0,-Begasung und 2.3 mg Oz/mg C unter PreRluftbe-
gasung gegeniiber 2.9 mg 02/mg C unter Stickstoffbegasung.

Die biologische Abbaubarkeit der Ausgangsverbindung mit einem BSBS:CSB—
Verhdltnis von null wird durch die oxidative Behandlung in allen Fdllen
verbessert, wobei das hdchste BSBS:CSB-Verhé1tnis beim hochsten Sauer-
stoffangebot, namiich bei der Begasung mit reinem Sauerstoff erzielt
wird.

Die MeBergebnisse unterscheiden sich beim Ubergang von PreBluftbegasung
auf Begasung mit reinem Sauerstoff hinsichtlich CSB- und TOC-Erniedri-
gung nur um ca. 20 %. Dies ist vergleichsweise wenig, wenn man beriick-
sichtigt, daB das Sauerstoffangebot von ca. 8 mg/1 auf ca. 4o mg/1,
also um etwa das flinffache, erhtht wird. DaB das Uberangebot an Sauer-
stoff die Oxidationswirkung nur relativ wenig beeinfluBt, 1dRt darauf
schliefen, daB die Reaktionen, die ablaufen, im Prinzip gleich sind,
aber verschieden schnell ablaufen, wihrend bei SauerstoffausschluB voll-
kommen andere Reaktionsmechanismen anzunehmen sind. Baxendale (50)
konnte zeigen, daR bei der Oxidation von Benzol mit Fentons Reagenz

bei Abwesenheit von Sauerstoff bei geringer H202-Dosis (C(HZOZ)O:C(C6H6)
0.04:1 mmol/mmol) als Hauptprodukt Biphenyl neben sehr wenig Phenol

0=
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entsteht, wdhrend in Gegenwart von Sauerstoff kein Biphenyl, sondern
hauptsédchlich Phenol gebildet wird (vgl. Reaktionsschema Abb.8).

Die Ahnlichkeit im Reaktionsablauf bei Prefluft- und Sauerstoffbegasung
duBert sich auch im Sauerstoffbedarf wahrend der Anfangsphase der Re-
aktion. In Abbildung lo ist der Konzentrationsverlauf des Sauerstoffes,
ausgedriickt als Sauerstoffsattigung, fiir eine unter PreBluft- und eine
unter Sauerstoffbegasung, sowie zum Vergleich flir eine ohne Begasung
durchgefiihrte Reaktion wdhrend der ersten 15 Minuten Reaktionsdauer auf-

getragen.

Sdttigungsgrenze Sauerstoff

100 f—— — ——=%— e — %
\
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Abbildung lo: Verlauf der Sauerstoffsdttigung in der Anfangsphase der
Reaktion von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz
bei Begasung mit PreBluft und Sauerstoff sowie ohne Be-
gasung., ( C(p-TS) _=1.1 mmol1/1, C(H 5 2) =2.2 mmol1/1,
C(Fe(1I)) =0.44 mﬁo1/1

Vor Reaktionsbeginn ist die Losung bei Begasung mit Sauerstoff zu loo %
mit reinem Sauerstoff gesdttigt. Da Prefluft nur 20.95 % Sauerstoff
enthdlt, Tliegt die 02-Konzentration bei PreBluftbegasung bei 20.95 %
des Sattigungswertes flr reinen Sauerstoff.

Das Schaubild zeigt, daB bei allen drei Versuchen die 02—Konzentration
in den ersten 3o Sekunden der Reaktion um ca. 20 % zurlickgeht, in der
Anfangsphase der Reaktion also ein sehr hoher Bedarf an gelGstem Sauer-
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stoff vorhanden ist. Bei Begasen mit PreBluft und mit Sauerstoff nimmt
die 02-Konzentration wieder zu und erreicht nach ca. 15 Minuten fast
wieder die Sdttigungsgrenze flir Luft- bzw. Reinsauerstoff, d.h. in die-
ser Reaktionsphase wird mehr Sauerstoff durch Eintrag nachgeliefert als
durch die Reaktion verbraucht wird. Wird hingegen nicht begast - hier-
bei betrdgt die Sauerstoffsdttigung vor Reaktionsbeginn 19.9 % - nimmt
die Sauerstoffkonzentration nur sehr langsam wieder zu und nach 15 min.
Reaktionszeit ist erst ca. 50 % der Luftsauerstoffsdattigung wieder er-
reicht. Da die Sauerstoffzufuhr in diesem Falle nur durch "Einriihren"
erfolgte, hdngt der Eintrag dann von den Rihrbedingungen, von der Geo-
metrie des ReaktionsgefdBes und von dem Volumen der sich iiber der LO-
sung befindlichen Luft ab.

Die Ursache flr den starken Sauerstoffbedarf in den ersten Minuten der
Reaktion ist darin zu suchen, daB gleichzeitig mit der raschen Oxidation
-des Fe(II) zu Fe(III) durch Ho0, im Primarschritt eine hohe Konzentra-
tion an OH-Radikalen erzeugt wird, diese sofort mit dem Substrat zu or-
ganischen Radikalen abreagieren, die ihrerseits den geldsten Sauerstoff
unter Entstehung von Peroxyradikalen abfangen.

Un alle organischen Radikale "abzusdttigen", ist also zu Reaktionsbe-
ginn eine ausreichende Menge an geldstem Sauerstoff erforderlich. Daran
anschlieBend kann man in Bezug auf das OH-Radikal einen stationdren Zu-
stand annehmen, bei dem H202 mit dem in sehr geringen Konzentrationen
vorliegenden Fe(II) reagiert, so daR selbst der durch die Flussigkeits-
oberfldche nachgelieferte Sauerstoff flir die Reaktion mit den organischen
Radikalen ausreicht. '

3.2.1.2. Untersuchungen zur Bilanzierung des Sauerstoffes

Die festgestellte bessere Oxidationswirkung des H202 hinsichtlich der
wasserchemischen Summenparameter bei Begasung mit Luft oder reinem Sauer-
stoff ist ohne Zweifel eine Folge der Reaktion der organischen Radikale
mit dem geldsten Sauerstoff. Um die Mitwirkung des molekularen Sauer-
stoffes zu quantifizieren, wurde eine Versuchsserie zur Sauerstoffbi-
lanzierung durchgefiihrt, wobei davon ausgegangen wird, daf® der als ACSB
auf die organische Substanz libertragene Sauerstoff aus zwei Anteilen be-
steht:
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1.) aus einem Atom "aktivem" Sauerstoff des H202—Mo1eku1s, das als
OH-Radikal die organischen Verbindungen angreift und
2.) aus dem molekular geldsten Sauerstoff.

Zur Erfassung der Menge des geldsten Sauerstoffes erfolgte bei diesen
Versuchen kein standiger OZ-Eintrag, sondern wurde die Reaktionslosung
vor Reaktionsbeginn mit O2 gesdattigt oder nur so lange begast, daB eine'
definierte Sauerstoffkonzentration unterhalb der Sattigungsgrenze vor-
lag. Bei zwei Versuchen wurde der geloste Sauerstoff durch Begasen mit
Stickstoff entfernt.

Nach Zugabe des Fe(II) und des H202 wurde das ReaktionsgefdB, das zur
Vermeidung eines unkontrollierten 02-E1ntrages vollsténdig mit p-TS-
Losung geflil1t war (vgl. experimentellen Teil), verschlossen und die Re-
aktions1dsung 24 h lang geriihrt. Nach den bisherigen Erfahrungen war das
H202 nach dieser Reaktionsdauer mit Sicherheit abreagiert. Danach wurde
die 02—Konzentration am MeRgerdt abgelesen und der CSB der Reaktions-
10sung bestimmt. Die Sauerstoffkonzentration betrug mit Ausnahme eines
Versuches zu Reaktionsende immer null, d.h. es war fast immer der ge-
samte gelgste Sauerstoff bei der Reaktion verbraucht worden.

Die Versuchsserie war so angelegt, daB im Ansatz verschiedene Verhdlt-
nisse H,0,:geldstem 0, gewdh1t wurden (Tabelle 5, Spalten 2 & 3).
Ausgehend von Oz-freien Reaktions1dsungen bei verschiedenen H202-Konzen-
trationen (Versuch 1 & 2) wurde zunachst die Anfangskonzentration des

O2 bis hin zum Sdttigungswert flr reinen Sauerstoff bei Zimmertemperatur
gesteigert (Versuche 3 bis 13), dann wurde bei konstanter Sauerstoff-
sdttigung die Anfangskonzentration des H202 vermindert (Versuche 14-16).
Der Vergleich des insgesamt verbrauchten Sauerstoffes aus gelostem 02
und aktivem Sauerstoff aus H202 mit der erreichten CSB-Erniedrigung zeigt,
daB die Sauerstoffbilanz bei allen Versuchen innerhalb der MeRgenauig-
keit stimmt (s. Quotient:ACSB:0(gesamt)).

Das Ausmaf der Verbesserung der H202-Ausnutzung im Form des spezifischen
H202-Verbrauches AHZOZ/ACSB demonstriert der Vergleich des theoretischen
H202-Verbrauches von 2.125 mg H202/mg entferntem CSB, wenn der Sauerstoff
ausschlieBlich aus dem H202 stammt, mit den besten erreichten Werten um
0.5 mg H202/mg CSB (Versuche 14-16).




Tabelle 5: Versuchsergebnisse zur Bilanzierung des Sauerstoffumsatzes bei der Reaktion von p-TS

mit Fentons Reagenz in Gegenwart von molekularem Sauerstoff nach vollstandigem Abreagieren

des H202.(C(p-T5)0=1.28 mmo1/1, pH=3, 21°C, molares Verhdltnis Hy0,:Fe(I1)=5:1)
Ansatz Verbrauch 1 CSB- ACSB AH202
Versuchs- | H,0, 0,(gelbst) [ H,0, 0,(geldst) A40(gesamt)™’ |Erniedrigung AO(gesamt) | A CSB
Nr. mg/1 mg/1 mg/1 mg/1 mg/1 mg/1 0, % mg/mg
1 75.9 0.0 75.9 0.0 35.7 4o0.0 112.0 1.9
2 87.0 0.0 87.0 0.0 40.9 38.6 94.4 2.25
3 75.9 8.4 75.9 8.4 44.1 50.0 113.3 1.52
4 75.9 25.9 75.9 25.9 61.3 63.9 103.7 1.19
5-9 87.1 + 0.6 %) 41.1 + 0.9 | 87.1 + 0.6 41.1.+0.9 82.1 +0.9 | 85.6 + 10.7 |102.4 + lo.4 | 1.03 + 0.14
10-13 | 75.1+ 1.6 3 41.2 + 0.9 | 75.1+ 1.6 41.2+0.9 76.7 + 1.1 | 8.4+ 3.5 |108.9 + 3.7 | 0.91 + 0.05
14 34.4 42.0 34.4 42 .0 58.3 71.7 123.0 0.48
15 29.0 4o.7 29.0 40.7 54.4 52.6 96.7 0.55
16 17.3 41.0 17.3 30.0 38.1 41.5 108.9

1) berechnet aus 02(9e1bst) und dem H202 entsprechenden "aktiven" Sauerstoff (1 0" je H202)
2) Mittelwert aus 5 Versuchen

3)

Mittelwert aus 4 Versuchen

- 6¢
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Bei diesen Versuchen, bei denen im Ansatz die Konzentration des gelosten
Sauerstoffes hoher war als die des aktiven Sauerstoffes aus HZOZ’ waren
demzufolge mit einem Molekiil Ho0, bis zu finf Atome Sauerstoff umgesetzt
worden, wobei der spezifische HZOZ—Verbrauch von Versuch 16 offensicht-
Tich die Untergrenze des H202-Verbrauches darstellt, da hierbei nicht
der gesamte Sauerstoff, der sich in der Losung befand, verbraucht wur-
de.

Bei Reaktionen, bei denen zu Anfang aktiver Sauerstoff aus H202 und ge-
loster Sauerstoff in ungefdhr gleicher Hohe angeboten wurde (Versuche

5 bis 13), liegt der spezifische H202-Verbrauch um den Wert 1 mg H202/
mg CSB, im Mittel werden hierbei also ca. zwei Sauerstoffatome (1 aus
Hy0, und 1 aus geldstem Sauerstoff) auf die organische Substanz lbertra-
gen.

Ansdtze, die anfangs keinen geldsten Sauerstoff enthielten (Versuche 1

& 2), bei denen also nur H202 als Sauerstoffquelle vorhanden war, hatten
einen spezifischen H202-Verbrauch, der dem theoretischen Wert von 2.125
mg H202/mg CSB entsprach.

Un zu Uberpriifen, inwieweit die Sauerstoffbilanz auch im Verlauf der
Oxidationsreaktion dhnliche Ergebnisse liefert wie nach vollstdndigem
Abreagieren des Ho0, (Tabelle 5), wurden zwei Versuche durchgefiihrt,

bei denen es moglich war, auch im Verlauf der Reaktion Proben zu ent-
nehmen, um die Konzentration an Hy0,5 0, und den CSB zu bestimmen (siehe
experimentellen Teil).

Einer dieser Versuche entsprach im Ansatz den Versuchen 5 bis 13, Tab. 5,
und der andere ohne geldsten Sauerstoff entsprach den beiden ersten Ver-
suchen der obigen Versuchsreihe.

Die Abbildungen 11 und 12, in denen die Sauerstoffbilanz dieser beiden
Experimente in Form von Balkendiagrammen flir verschiedene Umsdtze an
H202 dargestellt ist, zeigen einerseits, daB die Sauerstoffbilanz auch
wdhrend der Reaktion innerhalb der MeRgenauigkeit stimmt und,bestdtigen
andererseits bei Gegenwart von Sauerstoff (Abbildung 11) die bereits

im Tetzten Kapitel gemachte Aussage, daR in der Anfangsphase der Reak-
tion ein hoher Bedarf an geldstem Sauerstoff besteht, der diesen Messun-
gen zufolge vollstdndig zur CSB-Erniedrigung verwendet wird. Ab ca. 60 %
H,0,-Umsatz ist der gesamte geldste Sauerstoff verbraucht und die wei-
tere CSB-Erniedrigung wird nur noch durch den aktiven Sauerstoff des
H202 bewirkt.
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Abbildung 11:

Sauerstoffbilanz bei ver-
schiedenen H20 -Umsdtzen

bei der Oxidat?on von p-TS
mit Fentons Reagenz.

(C(p-TS) .=1.28 mmol/1, molares
Verhg1tnfs p-TS:H,0,:Fe(II)=
1:2:0.4, Reaktion§1gsung vor
Reaktion mit 02 gesattigt)

Ist hingegen, wie im Parallelversuch (Abbildung 12) schon zu Reaktions-
beginn kein geldster Sauerstoff vorhanden, kann zur CSB-Erniedrigung
bei allen H202-Umsﬁtzen nur der aktive Sauerstoff des H202 herangezo-
gen werden und die insgesamt erzielte CSB-Erniedrigung ist dann nur so
gro wie der Anteil des aktiven Sauerstoffes bei loo % Ho0,-Umsatz in
Abbildung 11.
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Abbildung 12:
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H202 Umsatz 1%]

Sauerstoffbilanz bei ver-
schiedenen Hp0o-Umsdtzen

bei der Oxidation von p-TS
mit Fentons Reagenz in Ab-
wesenheit von geldstem
Sauerstoff. (Reaktionsbedin-
gungen wie Abbildung 11 )
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3.2.1.3. Zum Mechanismus der Beteiligung des elementaren Sauerstoffes
bei der Oxidation mit Fentons Reagenz

Die bisherigen Ergebnisse filir den spezifischen H202-Verbrauch zeigen,
daB der elementar geldste Sauerstoff an der CSB-Erniedrigung in we-
sentlich hoherem AusmaB beteiligt sein kann, als es einer nur einma-
ligen Reaktion eines organischen Radikals mit einem Sauerstoffmolekiil
entspricht.

Als Erkldrung hierfir kommen zwei Moglichkeiten in Betracht: Radikal-
ketten und Riickbildung von H202.

Da es sich bei der vorliegenden Oxidation mit Fentons Reagenz um einem
radikalischen Mechanismus handelt, ist zwar das Auftreten von Radikal-
ketten nicht unwahrscheinlich, aber die folgende Rechnung zeigt, daB
diese nur sehr kurz sein konnen. Bei einem UOberschuf an molekularem
Sauerstoff (Versuche Kap. 3.2.1.2.) stellt man fest, daR mit einem
Wasserstoffperoxidmolekiil maximal zwei Molekiile geldster Sauerstoff
auf die organische Substanz libertragen werden. Liegen zu Reaktionsbe-
ginn aktiver Sauerstoff aus H202 und geldster Sauerstoff in ungefahr
gleicher Konzentration vor, wie dies bei den Versuchen 5 bis 13, Tab.5
der Fall war, so werden nur noch 1 bis 1.2 Molekiile geloster Sauerstoff
mit einem Molekiil Wasserstoffperoxid auf die organische Substanz liber-
tragen.

Die andere Moglichkeit, den geringen spezifischen H202-Verbrauch zu er-
kldren, ist die Rickbildung von Wasserstoffperoxid aus der organischen
Substanz., Diese Annahme wird durch den Verlauf der H202-Konzentration
in Abbildung 9 gestlitzt: in Anwesenheit eines organischen Substrates
nimmt sowohl unter Sauerstoff- als auch unter Stickstoffbegasung die
H202-Konzentration anfangs rasch ab, was in Analogie zur substratfreien
H202/Fe(II)-L65ung als Oxidation von Fe(II) zu Fe(III) interpretierbar
ist. Im weiteren Verlauf unterscheiden sich die Kurven bei Stickstoff-
begasung und Sauerstoffbegasung jedoch grundsitzlich.

Wahrend die Kurve der Wasserstoffperoxidabnahme bei p-TS/N2 monoton ab-
fdllt, tritt bei p-TS/O2 zundchst eine Abflachung der H202-Konzentra-
tionskurve auf, was einem zwischenzeitlich langsameren Brutto-HZOZ-Ver-
brauch entspricht. Dieser charakteristische Kurvenverlauf 1&Bt sich als
Oberlagerung zweier Reaktionen auffassen:
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- erstens eine durch eine als exponentielle Kurve darstellibare Abnahme
des Wasserstoffperoxides bei der Reaktion von H202 mit Fe(III) und
- zweitens die Riuickbildung von H202 aus der organischen Substanz mit

~anschlieBender Reaktion des H202 mit Fe(III).

Die Bildungskurve des H202 18Rt sich nach Abbildung 13 graphisch kon-
struieren, wenn man in Abhangigkeit von der Zeit die H202-Konzentration
im substratfreien Fentons Reagenz von der H202-Konzentration bei Gegen-
wart organischen Substrates abzieht.

H,0,

[*]

100

I=mit Substrat

\

80

60

40

& 11 = ohne Substrat

) W)

- e L U W
60 120 80 240 300 360 &20 480 540
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Abbildung 13: Abnahme der H20 -Konzentration in Fentons Reagenz in
Gegenwart und i% Abwesenheit des organischen Substrates

p-Toluolisulfonsaure.

(C(H202}0=2.2 mmo1/7, C(Fe(II))0=o.44 mmo1/1, C(p-TS)0=

2.2 mmol/1, 25 °C, pH=3, 0o-Begasung 1o 1/h/1 Lsg.)

Die Differenzkurve hat die Form einer unsymmetrischen Parabel und ist
damit vergleichbar mit dem Konzentrationsverlauf eines Zwischenproduktes ’
B, das gemdB der folgenden Reaktionsfolge gebildet wird und anschlieRend
wieder gleich weiterreagiert:

A e B 2y ¢ (27)
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Nach den Beziehungen, die die Reaktionskinetik flir Folgereaktionen
erster Ordnung liefert, tritt diese Kurvenform jedoch nur fiir den Fall
auf, daB die Geschwindigkeitskonstanten K1 und K2 dhnlich groB sind
(58), d.h. die Abreaktion und die Riickbildung des H202 erfolgen mit
vergleichbarer Geschwindigkeit,

Es gelang nicht, die beiden Geschwindigkeitskonstanten flir den vorlie-
genden Versuch mit Hilfe eines Rechenprogrammes zu ermitteln, da ins-
besondere fiir die Anfangsphase der Reaktion zu wenige MeBpunkte flir
einen brauchbaren Angleich vorhanden waren.

Einige denkbare Reaktionswege, die zur Riickbildung von Wasserstoffper-
oxid fiihren, seien im folgenden diskutiert.

Nach Addition des OH-Radikals an das aromatische System und Reaktion mit
dem molekularen Sauerstoff kann das entstandene Hydroxycyclohexadienyl-
peroxyradikal unter Bildung eines hydroxylierten Aromaten ein Peroxy-
radikal HO, abspalten(54):

@ .OH-OOH.OZ Oo“_, @"“, o (28)
® oo®

Die Reaktion zweier Peroxyradikale filhrt unter Disproportionierung zu
Wasserstoffperoxid und Sauerstoff (59), die Reaktion eines HO,-Radikals
mit Fe(II) und W zu Wasserstoffperoxid und Eisen(III):

2 HO," ——& HO, + 0, (29)

Y o+ Felt HO," = H,0, Fedt

Eine weitere Moglichkeit ist die Reaktion des H02-Rad1kals mit alipha-
tischen Hydroxyperoxyradikalen, die im Verlauf der Oxidation durch OH-
Angriff mit anschlieRender Oz-Addition nach Ringoffnung des Aromaten ent-
standen sein konnen:

i
R-C-H + HO,” —— H0, + 0, + RCHO (31)
0
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Wie aus den Gleichungen 28 und 29 ersichtlich ist, werden beispiels-
weise zur Rlickbildung von einem Molekil H202 insgesamt zwei Molekile
H202 und zwei Molekiile 0, verbraucht, gleichzeitig wird jedoch wieder
ein Molekiil O2 freigesetzt.
Die Neubildung von H202 wurde fiir den Fall der p-TS-Oxidation experi-
mentell liberpriift, wobei die OH-Radikale jedoch nicht durch einen Redox-
prozess aus Fentons Reagenz, sondern strahlenchemisch durch die y-Strah-
lung einer Co-60-Quelle (Gammacell 220, Atomic Energy of Canada Ltd.)
erzeugt wurden,
Bei der radiolytischen Spaltung des Wassers entstehen OH-Radikale, H-Ra-
dikale und solvatisierte Elektronen:

Hy0 A OH* , H' , e;q (32)
Um Nebenreaktionen mit dem solvatisierten Elektron zu vermeiden, wird
die Reaktionslosung iiblicherweise mit N20 begast, wobei folgender Pro-
zess abldguft:

e + N0 o= N

aq 5 + OH + OH (33)

2
A1l diese reaktiven Teilchen werden in den "spurs", der Bahn der ioni-
sierenden Strahlung erzeugt, wobei jedoch nur ein Teil von ihnen in die
freie Losung "entkommt", wdhrend die meisten wieder rekombinieren.

Da in den spurs eine hohe Teilchendichte herrscht, besteht auch die Mog-
lichkeit, daR zwei OH-Radikale miteinander reagieren, somit H202 bilden
und dann in die freie Losung diffundieren.

Bei der Bestrahlung von reinem Wasser 1dBt sich jedoch kein freies H202
nachweisen, da dieses wiederum sofort von OH-Radikalen angegriffen und
gemdp Reaktion 3, Kap. 2.1. abgebaut wird:

7
H202 +  OH* 1/mo1osec’ H

1.2 .
K3=1.2 io 0+ H, (3)

Bestrahlt man hingegen Wasser in Gegenwart von aromatischen Substanzen,
reagiert das OH-Radikal nicht mehr mit H202, sondern mit deg Argmaten,

da diese Reaktionen mit Geschwindigkeitskonstanten von K=lo"-lo © 1/mol. sec
um ca. 2-3 Zehnerpotenzen schneller sind und daher gegenilber der Reaktion
mit H202 bevorzugt ablaufen. Dadurch kann das durch Dimerisierung von
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OH-Radikalen in den spurs gebildete Wasserstoffperoxid als stabiles Mole-
kil bestehen bleiben, soweit in der Ldsung keine anderen Ionen oder Ver-
bindungen vorliegen, die mit ihm reagieren. Bei Abwesenheit von gelGstem
Sauerstoff wird H202 ausschlieBlich durch diesen Proze gebildet und da
die strahlenchemisch erzeugte Menge an OH-Radikalen proportional zur ab-
sorbierten Strahlendosis ist, muB auch die H202—Konzentration proportio-
nal zunehmen. Die absorbierte Strahlendosis ist hierbei definiert als die-
Jjenige Strahlenenergie, die von einem Gramm Materie absorbiert wird. Die
Einheit der absorbierten Strahlendosis ist das rad: 1)

1 rad = loo erg/g = 0.0l J/kg = 6.34 lo13 eV (34)

Die Strahlenausbeute wird in der Strahlenchemie als "G-Wert", der Anzahl
veranderter Molekel pro loo eV absorbierter Energie bezeichnet:

C-NLoloo C 3
G = 3 ° 9.66+10 (35)
Daop~looo-6.24-lo Da- P

(C=Konzentration der gebildeten bzw. verbrauchten Teilchen in Mol/1,
p=Dichte, NL=Loschmidtsche Zah1, Da=absorb1erte Strahlendosis in rad)

So werden beispielsweise bei der Radiolyse des Wassers die radikalischen
Primdrzersetzungsprodukte mit folgenden Ausbeuten erzeugt (48):

G (OH") = 2.70
G (H') = 0.55
G (eaq) = 2,65

Fur die Bildung von H202 wird in der Literatur ein G-Wert zwischen 0.7
und 0.8 angegeben (47,48,52,53). Dieser Wert wurde flir das vorliegende
Reaktionssystem Uberpriift, indem eine p-TS-Losung mit einer Anfangskon-
zentration von 1.36 mmol/1 bei pH=3 unter SauerstoffausschluB strahlen-
chemisch oxidiert wurde.

Abbildung 14 zeigt, daB die Wasserstoffperoxidkonzentration linear mit
der absorbierten Strahlendosis zunimmt, wobei der G-Wert, der durch
Tineare Regression der MeBpunkte zu 0.76 + 0.03 ermittelt wurde, gut
mit den Literaturangaben iibereinstimmt.

1)r'ad = radiation absorbed dose , die SI-Einheit ist: J/kg
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Im Parallelversuch, der strahlenchemischen Oxidation von p-Toluolsulfon-
sdure (C(p—TS)0=1.36 mmol1/1) bei pH=3 in Gegenwart von geldstem Sauer-
stoff entsteht Wasserstoffperoxid auBer durch die Reaktion zweier OH-Radi-
kale miteinander auch noch aufgrund der Reaktion der organischen Radi-

kale mit Sauerstoff und der bereits diskutierten Folgereaktionen (Gleichun-
gen 28 - 31) aus der organischen Substanz, so daR die Bildungskurve des
insgesamt entstandenen H,0, steiler verlauft (Abbildung 15). G(HZOZ) ist
dann groBer als 0.7 und wurde durch lineare Regression der im Linearbe-
reich der Kurve (bis 0.7 Mrad) 1iegenden MeBpunkte zu 1.72 + 0.0l be-
stimmt und liegt damit in der GroBenordnung der fir die H202-Bildung in
Gegenwart organischer Substanzen angegebenen G-Werte der Literatur (Tab.6).

Tabelle 6: G-Werte flir die Bildung von H202 in Gegenwart organischer

Substanzen.

Substanz G(H202) Ref.
Ethanol 1.9 60
Methanol 2.8 61
div. Hydro- _

' ¢chinone 2.2-4.4 62
div. Chlor- _
phenoTe 1.0-1.8 63
p-ToTuolsul- diese
fonsdure 1.72 Arbeit

Der Anteil des aus der organischen Substanz zuriickgebildeten Wasserstoff-
peroxides 1dRt sich graphisch ermitteln, wenn man die Konzentration des
durch Reaktion zweier OH-Radikale gebildeten H202 mit G(H202)=o.76 von
der H202-Gesamtkonzentration abzieht (Abbildung 15). Nach einer Bestrah-
lungsdosis von 1.2 Mrad wird demzufolge aus einem Moleklil p-TS ein Mole-
kil H202 zuriickgebildet.

Diese Ergebnisse bestdtigen die oben diskutierte Hypothese einer H202-
Bildung durch Reaktion organischer Radikalzwischenstufen mit molekularem

Sauerstoff,
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3.2.2. EinfluB des pH-Wertes

Mit den folgenden Experimenten sollte untersucht werden, inwieweit die
Ergebnisse der pH-Abhangigkeit substratfreier H202/Fe(II)-Ldsungen auch

auf substrathaltige Losungen libertragbar sind und wie sich die Oxidations-
wirkung hinsichtlich der wasserchemischen Summenparameter bei Variation

des pH-Wertes @ndert. In der Literatur wird hieriiber nur wenig berichtet.
So gibt Eisenhauer (11) fiir die Oxidation von Phenol mit H202/Fe(II) als
optimalen Bereich pH=3 bis pH=4 an, Bishop (20) erzielte die besten Ergeb-
nisse bei der Behandlung von Ablaufen biologischer Klarstufen mit H202/Fe(II),
H,0,/Fe(I1)+Fe(I11) und H202/Fe(III) zwischen pH=3 und pH=5. Im Rahmen die-
ser Arbeit wurde die pH-Abhangigkeit der Oxidation von p-Toluolsulfonsaure
mit Fentons Reagenz im Bereich von pH=1 bis pH=6 unter den folgenden Re-
aktionsbedingungen untersucht:

C(p—TS)O x 1,3 mmol/1 1)
CSB0 « 375 mg/1 0,

TOCO = 1lo mg/1 C

molares Verhdltnis H202:p—TS = 3:1

molares Verhdltnis H202:Fe(II) = 5 :1

Sauerstoffbegasung = lo 1/h/1 Lsg.
Versuchstemperatur = 20 %

Der pH-Wert der p-TS-Losungen wurde auf den gewlinschten Wert eingestellt
und nach Zusatz des Fe(Il) das Perhydrol auf einmal zugegeben. In Abhan-
gigkeit von der Zeit wurden Proben entnommen und die Konzentration von
H202, p-TS und der CSB bestimmt.

Schon kurz nach Beginn der Reaktion fiel bei pHs 2.5 Eisenhydroxid aus, wo-
gegen die stédrker sauren Reaktionsmischungen wahrend der gesamten Versuchs-
dauer ohne Niederschlag blieben . Der schnellste Abbau des Wasserstoffper-
oxides erfolgte bei pH=3, wie die zeitabhangige nrozentuale Konzentrations-
abnahme des HZOZ in Abbildung 16 zeigt, obwoh1 hier ein Teil des Eisens
ausgefallen ist und somit nicht fiir eine homogene Katalyse zur Verfligung
steht.

Flir die Interpretation der Kurvenverldufe lassen sich die bereits disku-
tierten Abbau- bzw. Bildungsmechanismen des H202 heranziehen.

1) Die genaue Einwaage der p-TS und des Fe(II) richtete sich nach der
Anfangskonzentration des Wasserstoffperoxides, die vor jedem Versuch

durch Zugabe der gewiinschten Menge Perhydrol zu 2 1 bidestilliertem
Wasser mit pH=3 in einem Becherglas bestimmt wurde.
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Abbildung 16: Abnahme der H,0,-Konzentration bei verschiedenen pH-Werten
bei der Oxida ifn von p-TS mit Fentons Reagenz. ( C(p-TS) =
1.3 mmol/1, molares Verhdltnis p-TS:HZOZ:Fe(II)=1:3:o.6 .
250¢, 0,-Begasung lo 1/h/7 Lsg.)

Bei allen pH-Werten tritt im ersten Moment eine schnelle HZOZ-Abnahme auf,
die zwischen pH=1 und pH=3 ca. 10-13 % und bei pH=6 ca. 24 % betrdgt und
die als Oxidation des Fe(II) zu Fe(III) interpretierbar ist. Bei stochio-
metrischer Reaktion wdre die H202-Abnahme 20 %. Beim weiteren Konzentra-
tionsverlauf lassen sich mehrere Kurvenformen unterscheiden:

- Bei pH=6 sinkt die H202-Konzentration monoton und verlduft somit ahn-
Tich wie bei der Oxidation der p-TS unter Stickstoffbegasung (Kap.3.2.1.1.).
Dieser Befund und die Tatsache, daB der spezifische H202—Verbrauch nach
Reaktionsende bei 2.22 mg H202/mg CSB lag und damit innerhalb der Mef-
genauigkeit dem theoretischen H202-Verbrauch von 2.125 mg H202/mg CSB
(2 1 mg 0%/mg CSB) entspricht, beweisen, daB bei pH=6 trotz 02-Begasung

~der Sauerstoff nicht an der Reaktion teilnimmt und damit keine Riickbil-
dung von H202 aus der organischen Substanz stattfindet.

- Bei pH=3 und noch deutlicher bei pH=2.5 zeigt die Form der H202-Konzen-
trationskurve durch den gegen die Abszisse konvexen Abschnitt eine H202-
RUckbj1dung an., Der spezifische H202—Verbrauch nach vollsténdigem Ab-
reagieren des H202 betragt 0.64 bzw. 0.66 mg H202/mg CSB (%0.30 bzw.
0.31 mg 0%/mg CSB), d.h. mindestens 69 % der CSB-Abnahme wurden durch
den eingeleiteten Sauerstoff bewirkt.
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- Bei pH=2 ist die H202-Konzentrationskurve nur noch wenig konvex, der
spezifische H202-Verbrauch von 1.12 mg H202/mg CSB zeigt aber, daB
noch immerhin ca. 50 % der CSB-Verminderung vom geldsten Sauerstoff
herriihren,

= Bei pH=1 ist eine HZOZ—RUckbi1dung nur schwach durch einen Sattelpunkt
nach 6o min Reaktionszeit zu erkennen, danach nimmt die H202—Konzen-
tration nur noch sehr langsam ab und der Versuch wurde nach 49 h mit

einer H202-Restkonzentration von 39 % abgebrochen.

I Abbildung 17:
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Abbildung 17, in der der Umsatz des Wasserstoffperoxides und der p-Toluol-
sulfonsaure nach 120 min Reaktionsdauer als Funktion des pH-Wertes aufge-
tragen ist, zeigt, daR in Gegenwart von organischem Substrat die maximalen
Reaktionsgeschwindigkeiten bei pH=3 auftreten und damit die gleiche pH-Ab-
hangigkeit wie in der substratfreien H202/Fe(II)-L65ung zu beobachten ist.
Die Umsatz-pH-Kurven sind jedoch nicht symmetrisch, sondern fallen nach
pH>3 etwas steiler ab als ins stdrker saure Gebiet. Flir die Oxidations-
wirkung hinsichtlich der CSB-Reduktion, die Quotienten BSBS:CSB und CSB:TOC
sowie den spezifischen H,0,-Verbrauch bei 90 % Substanz-Elimination gilt
das entsprechende (Abbildung 18 und Tabelle 7).
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Abbildung 18:

pH-Abhdngigkeit der Oxi-
dation von p-Toluolsul-
fonsdure mit Fentons Rea-
genz: CSB-Reduktion und
biologische Abbaubarkeit

Tabelle 7: pH-Abhangigkeit der CSB:TOC-Verhdltnisses und des spezifischen
H,0,-Verbrauches nach 90 %-Substrat-Elimination bei der Oxi-
dgt%on von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz. ( C(p-TS)O=
1.3 mmo1/1 molares Verhdltnis p-TS:Hy0,:Fe(Il)=1:3:0.6 )

pH CSB:TOC spezifischer Verbrauch
ma C mg H202 mmo]l H202
mg 0, mg CSB mmol p-TS

2.0 2.7

2.5 2.0 0.66 2.11

3.0 1.7 0.59 1.92

3.5 2.2 0.69 2.19

6.0 2.9 - -

Diese Versuchsreihe zeigt, daB der pH-Wert bei der Oxidation von p-Toluol-
sulfonsdure mit Fentons Reagenz eine sehr wichtige EinfluBgroBe ist. Das
starke Abfallen der Oxidationswirkung nach pH;3.und pPH<3 macht eine wirk-
same Kontrolle des pH-Wertes erforderlich. Hierbei sind Jedoch, wie die

Ergebnisse hinsichtlich biologischer Abbaubarkeit und spezifischem H
Verbrauch erkennen lassen,:Schwankungen um + 0.5 pH-Einheiten noch

bar.

205"

tolerier-
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3.2,3. EinfluB der Fe(II)-Anfangskonzentration

Die Versuche der Zersetzung von H,0, bei Abwesenheit von organischem Sub-
strat (Kap. 2.2.2.) zeigten, daB Wasserstoffperoxid um so6 schneller abge-
baut wird,je hdher das Verhdltnis Fe(II):HZOZ‘im Ansatz war. Im folgenden
wird gezeigt, welchen EinfluB die Fe(II)-Anfangskonzentration auf die was-
serchemischen Summenparameter bei Anwesenheit von organischem Substrat
hat. Fiir diese Experimente wurden die folgenden Reaktionsbedingungen ein-
gehalten:

C(p-TS)0 = 1.3 mmol/1

CSBo = 375 mg/] 02
TOC0 = 11o mg/1 C

molares Verhdltnis H20 :p-TS = 3:1

2
molares Verhdltnis H202:Fe(II)

I}

lo : 1 bis 1o : 8

pH-Wert = 3
Sauerstoffbegasung = lo 1/h/1 Lsg.
Versuchstemperatur = 25 9

Wiederum wurde die auf pH=3 eingestelite p-TS-Losung vorgelegt, dann Fe(II)
zugegeben und anschlieBend das Wasserstoffperoxid mit einer Eppendorf-Pi-
pette moglichst schnell auf einmal in die Reaktionslosung eingebracht.

Sofort nach Zugabe des HZOZ fiel bei allen Versuchen ein brauner Fe(III)-
Hydroxidniederschlag aus, der wahrend der gesamten Reaktionsdauer bestehen
blieb und der um so starker auftrat, je hoher das Fe(II):HZOZ-Anfangsver-
hdltnis gewdhlt worden war.

Ebenfalls mit steigendem Fe(II)-Anteil wurde ein hoherer Verbrauch an NaOH

zum Konstanthalten des pH-Wertes beobachtet. Dies ist auf die Bildung von
organischen Sduren zuriickzufiihren, die als Abbauprodukte bei der Oxidation
aromatischer Verbindungen entstehen. Joy (64,65,66) beispielsweise identi-
fizierte bei der Oxidation von p-TS mit Ozon qualitativ und quantitativ
Oxalsdure, Brenztraubensdure, Essigsdure und Ameisensdure.

Der Abbau des Wasserstoffperoxides erfolgt auch in Gegenwart von organischem
Substrat um so schneller, je hoher das Fe(II):H202—Anfangsverhé]tnis ist
(Abbildung 19). Wahrend jedoch die H202—Konzentration in der substratfreien
Losung bei allen Fe(II):H202-Verhé1tnissen monoton abfallt (vgl. Abbildung 5),
die Abnahmekurve also keinen Wendepunkt aufweist, tritt im Falle der substrat-
haltigen H202/Fe(II)—Lbsung der filr die H202-Neubi1dung charakteristische
Kurvenverlauf mit Wendepunkt auf. Er ist bis zu Fe(II):HZOZ-Verhé1tnissen
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AbbiTdung 19: Abnahme der H 02-Konzentrat10n bei der Oxidation von p-Toluol-

sulfonsdure m%t Fentons Reagenz mit verschiedenen Anfangsver-
hdaltnissen Fe(II):HzOZ. (C(p—TS)O=1.3 mmo1/1, molares Verhdalt-
nis H202:p-TS=3:1)

von 0.4 gut erkennbar, dariiber jedoch nicht mehr, vermutlich weil das gesamte
Geschehen auf einen kurzen Zeitraum zusammengedrangt ablauft, fiir den nur we-
nige MeBpunkte vorliegen.

Der spezifische H202-Verbrauch, berechnet aus den Analysen nach vollstdndi-
gem Abreagieren des Wasserstoffperoxids, liegt, wie Tabelle 8 zeigt, zwi-
schen 0.61 und 0.93 mg HZOZ/mg CSB. Eine ErhOhung der Eisenmenge bewirkt

eine Verschlechterung der H202—Ausnutzung, aber, wie oben ausgefiihrt, eine
Beschleunigung der Reaktion. Auffdlligerweise besteht zwischen der absoluten

Tabelle 8: Spezifischer H,0,-Verbrauch nach vollstandigem Abreagieren des
Wasserstoffperoxides bei verschiedenen molaren Verhdltnissen
Fe(II):HZOZ. (Reaktionsbedingungen s.S.43)

Fe(II):H2'02 1:10 2:10 4:10 6:10 8:10
mg H202/mg CSB 0.61 0.66 0.77 0.78 0.93
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CSB-Abnahme und dem Quotienten C(Fe(II))o:C(HZOZ)o ein linearer Zusammen-
hang (Abbildung 20). Der EinfluB der Fe(II)-Anfangskonzentration auf den
spezifischen H202—Verbrauch ist allerdings gering, denn die Steigerung des
Fe(II):HZOZ-Verha1tnisses von 0.1 auf 0.2, also um loo %, flihrt nur zu
einem HZOZ—Mehrverbrauch von 8.2 %. Der Vergleich des ersten mit dem letz-
ten MeBwert dieser Versuchsserie zeigt, daB die Steigerung des Fe(II)-An-
teils um 700 % einen Mehrverbrauch an Wasserstoffperoxid von nur 52.5 %

zur Folge hat.

Abbildung 20:
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Die gleiche Tendenz, Abnahme der Oxidationswirkung mit steigendem Fe(II)-
Anteil, 18Rt sich ebenfalls beim TOC beobachten (Abbildung 21). Auch hier
erkennt man, zumindest fiir Fe(II):H202—Anfangsverhé1tn1sse von 0.2 bis 0.8,
einen Tinearen Zusammenhang. Jedoch zeigen die insgesamt geringen Anderun-
gen des TOC, die zwischen 17.5 und 6.5 % liegen, daB die Totaloxidation
des organischen Kohlenstoffes bis hin zum CO2 nur in untergeordnetem Mafe
ablduft und die Oxidationswirkung hauptsachlich darin besteht, daR sauer-
stoffreichere organische Verbindungen entstehen. Dies zeigt auch das CSB:
TOC-Verhdl1tnis an Ende der Reaktion (Tabelle 9).

Tabelle 9: Oxidationsgrad des Produktgemisches nach Abreagieren des H202
in Abhangigkeit vom Fe(II):H202-Anfangsverhé1tnis.

Fe(II):H202 vor Ox. 0.1 0.2 0.4 0.6 0.8
CSB:TOC 3.43 1.91 1.74 2.12 2.10 2.29
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Abbildung 21:
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Die sauerstoffreicheren Oxidationsprodukte sind meist besser biologisch
abbaubar, sodaB mit steigender Fe(II)-Menge auch eine Verschlechterung der
biologischen Abbaubarkeit des Oxidationsproduktgemisches beobachtet wird.
Fiir diesen Zusammenhang 148t sich in erster Naherung ebenfalls eine Tineare
Korrelation annehmen (Abbildung 22).
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o hangigkeit vom Fe(II):HZO -An-

BSB
—5 fangsverhdltnis bei der 0OXidation

csB 02} von p-Toluolsulfonsdure mit Fen-
tons Reagenz.

01t

02 04 06 08 10

Fez’ :H202 [ mmol /mmol] —————

Als Erkldrung fiir die Verminderung der Oxidationswirkung mit steigendem
Fe(II):HZOZ-Verha1tnis kommt in Betracht, daB mehr Oxidationsmittel zur
Uberfiihrung von Fe(II) in Fe(III) verbraucht wird und auch daB mit zunehmen-

dem Fe(II)—Ante11 die Konzentration an OH-Radikalen im stationdren Zustand
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zunehmen diirfte, womit die Wahrscheinlichkeit fiir Abbruchreaktionen der
Radikalketten grofBer wird. Dies konnen Rekombinationen von Radikalen oder
auch Desaktivierungsreaktionen an Oberfldchen (Wand des ReaktionsgefdRes,
Elektroden, Eisenhydroxidniederschlag) sein.

Der EinfluB des Fe(II):HZOZ-Anfangsverha1tnisses auf die wasserchemischen
Summenparameter ist, wie den Ergebnissen zu entnehmen war, nicht sehr er-
heblich, so daB bei einer praktischen Durchfiihrung hinsichtlich der Fe(II)-
Dosierung ein gewisser Spielraum gegeben ist. Von den Zahlenwerten der Ta-
belle 9 her gesehen,erzielt man mit C(Fe(II))O:C(H202)0=1:5 den glinstigsten
Quotienten CSB:TOC, jedoch darf man dessen Genauigkeit nicht lberschatzen
(=lo %).

In Bezug auf die Reaktionsdauer sind jedoch die Unterschiede betrdchtlich:
beim kleinsten Fe(II):HZOZ-Verhé1tnis von 0.1 dauert es 360 min, bis das
gesamte H202 abreagiert ist, bei Verdoppelung des Fe(Il)-Anteils verkirzt
sich die Reaktionszeit um ca. 40 % auf 2lo min und beim groRten untersuch-
ten Fe(II):HZOZ-Verhé1tnis von 0.8 im Ansatz ist bereits nach 45 min kein
H202 mehr in der Losung nachweisbar. Die graphische Darstellung dieses Zu-
sammenhanges (Abbildung 23) zeigt, daB es sich hierbei nicht um eine lineare
Funktion handelt und daB der EinfluB auf die Reaktionsgeschwindigkeit bei
niedrigem Verhdltnis Fe(II):H202 besonders grof ist. In der technischen An-
wendung wird deswegen der optimale Betriebspunkt aus einer Abwdgung der
Kosten fiir Chemikalien und Apparaten im Einzelfall zu ermitteln sein.

Abbildung 23:

Zusammenhang zwischen

400 der Reaktionszeit zum
vollstandigen Abreagieren
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™~
Q Fentons Reagenz.
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3.2.4. EinfluB der Oxidationsmittelmenge und der Art der Dosierung

Wie die vorangegangene Versuchsreihe zeigte, ist die Oxidationswirkung von
Fentons Reagenz in Gegenwart von molekularem Sauerstoff um so groBer, je
weniger Radikale pro Molekiil organischer Substanz und pro Zeiteinheit zur
VerFUgung stehen. Dies erscheint plausibel, da dann die Wahrscheinlich-
keit flir Rekombinationen und sonstige Radikaldesaktivierungsreaktionen klei-
ner wird. Das Konzentrationsverhdaltnis der OH-Radikale zu organischer Sub-
stanz 1dBt sich auBer durch den Quotienten Fe(II):H202 auch durch das Ver-
haltnis Fentons Reagenz : Substratmenge beeinflussen. Daher wurden in der
folgenden Versuchsserie (im weiteren mit "A" bezeichnet) p-TS-LOsungen
konstanter Ausgangskonzentration mit steigenden Mengen an Fentons Reagenz
umgesetzt, um den EinfluB der Oxidationsmitteldosis auf die Oxidationswir-
kung zu untersuchen. Die Reaktionsbedingungen waren:

Versuchsserie A

R

1.3 mmol/1 1

Anfangskonzentration p-TS )
molares Verhdltnis H202:p-TS = 1:1 bis 4:1

molares Verhaltnis H202:Fe(II) = 51

pH-Wert = 3

Sauerstoffbegasung = 1o 1/h/1 Lsg.
Versuchstemperatur = 259

Wie Tabelle lo zeigt, verlduft die Reaktion um so schneller, d.h. das vor-
handene Wasserstoffperoxid wird um so schneller abgebaut, je groBer das
molare Verhdltnis H202:p-TS im Ansatz ist. Bei einem H202:p-TS-Verhé1tnis
von 4:1 ist bereits nach 180 min Reaktionsdauer kein HZOZ mehy in der LO-
sung nachweisbar, wahrend. dies bei H202:p-TS=1:1 erst nach 570 min der Fall
ist. '

Erwartungsgemd nimmt die CSB- und TOC-Elimination mit steigender Oxida-
tionsmitteldosis zu. Bei der drei- bis vierfachen molaren Menge an H202
wird Uber die Hdlfte des Anfangs-CSB entfernt. Der Eliminationsgrad fiir
den TOC betrdgt zwischen 17.5 und 18.3 %. Auch bei hoher Dosis an Oxida-
tionsmittel findet also nur eine verhdltnismaBig geringe Mineralisierung
des organischen Kohlenstoffes statt.

Die organische Substanz wird mit steigender H202-Dosis hoher oxidiert, der
spezifische Sauerstoffbedarf CSB:TOC sinkt innerhalb dieser Versuchsserie

von 3.4 mg 0,/mg C der Ausgangslosung auf 1.7 mg 0,/mg C bei der drei- bis
vierfachen tolaren Menge an Ho0» im Ansatz.

1) genaue Anfangskonzentrationen siehe Tabelle 14
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Tabelle lo: EinfluB der Oxidationsmitteldosis auf die Oxidationswirkung
bei der Reaktion von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz.
Ergebnisse der Versuchsserie A, (C(p-TS)o=konstant)

Hy0,:p-TS Reaktions- ~ CSB-  TOC- CSB:TOC BSB:CSB spezifischer
zeit bis Elimi- Elimi- HZOZ-Verbrauch
C(H,0,)=0 nation nation
min % % mg 0/mg C - mg H202/mg csB
vor Rkt. - - - 3.4 0 -
1:1 570 33.4 8.5 2.5 0.23 0.37
2:1 330 43.3 13.8 2.2 0.35 0.55
3:1 210 56.2 14.4 1.7 0.46 0.66
4:1 180 57.5 18.3 1.7 0.54 0.89

Bei einem Mol H202 pro Mol p-TS im Ansatz wird die p-TS nur zu 70 % eli- |
miniert, was sich auch in dem noch recht hohen CSB:TOC-Verhdltnis von

2.5 mg 02/mg C und einer schlechten biologischen Abbaubarkeit (BSBS:CSB=0.23)
bemerkbar macht.

Zur gewlinschten vollstandigen Entfernung der p-TS muB mindestens die zwei-
fache molare Menge an H202 eingesetzt werden. Die dann entstandenen Pro-
duktgemische sind biologisch abbaubar und bei H202:p-TS-Verhé1tnissen von

3 bis 4 erhdlt man BSBS:CSB—Werte um 0.5 und Tiegt damit in der GroBenord-
nung eines kommunalen Abwassers (67). Die weitere biologische Oxidation des
Produktgemisches sol1te daher moglich sein.

Wie die Tetzte Spalte in Tabelle lo zeigt, nimmt der spezifische H202—Ver-
brauch mit steigendem H202:p—TS—Anfangsverhéltnis zu. Die angegebenen Ver-
brauchswerte beziehen sich jedoch auf das Ende des Oxidationsprozesses,
also nach vollstandigem Abreagieren des H202 und erlauben, da zu diesem
Zeitpunkt unterschiedliche Oxidationsgrade vorliegen, keinen direkten
Sch1uB auf den EinfluB des Verhdaltnisses C(HZOZ)O:C(p-TS). Man muf3 daher
den spezifischen H202—Verbrauch in Abhdngigkeit vom Umsatz der p-Toluol-
sulfonsdure betrachten. Abbildung 24, worin der spezifische H,0,-Verbrauch
fir p-TS-Umsdtze 25 %, 50 %_und 90 % in Abhdngigkeit vom H202:p-TS—An-
fangsverhdltnis aufgetragen ist, zeigt, daB der spezifische H202-Verbrauch
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auch bei gleichen Umsdtzen der p-TS nicht unabhdngig vom H202:p-TS-An-
fangsverhdltnis ist, sondern mit dessen Zunahme ebenfalls zunimmt. Dies
bedeutet eine zunehmende Verschlechterung des H,0,-Nutzung, die sich mit

272
den eingangs erwdhnten Radikaldesaktivierungsreaktionen erkldren 1dBRt.

t Abbildung 24:

Sz 08t p-TS-Umsatz .
e ® 90% Zusammenhang zwischen dem
jﬂgl v 50% spezifischen H,0,-Verbrauch
- osk ® 25% . und dem molarefi “Verhaltnis

g /l/r Hy0,:p-TS im Ansatz.

o

5 . 4 (C(p-TS) .=1.3 mmo1/1, mo-

5 o4t v 5 4 lares VeRhdltnis H,0,:Fe(1I)=
L | 5:1, 25 OC, pH=3, “Sauerstoff-
Q, o e ® begasung lo 1/h/1 Lsg.)

T 02}

2

&

l 1 1 1 [l

1 2 3 4

—— mmol H05 /mmol p-TS ——s

Bezieht man den spezifischen H202-Verbrauch nicht auf die CSB- sondern

auf die p-TS-Elimination, so ergeben sich bei 90 %igem Umsatz der p-TS

die in Tabelle 11 angegebenen Verbrauchswerte. Demnach sind zur Elimina-
tion von 0.9 mmol p-TS bei einem H202:p—TS-Verhé1tnis von 2:1 1.82 mmol
H202 erforderlich, dieser Wert steigt bis auf 2.28 mmol H202 bei der vier-
fachen molaren Menge an HZOZ im Ansatz und man erkennt auch aus diesen Er-
gebnissen die Verschlechterung der H202-Ausnutzung. Als Faustregel kann

gelten, daR bei einem molaren Verhdltnis H202:Fe(II)=5:1 unter 02—Begasung
zur 90 %igen Entfernung von 1 mmol p-TS ca. 2 mmo]l H,0, erforderlich sind.

H202:p-TS mmo 1 H202/mmo1 p-TS

- Tabelle 11:
1:1 keine 90% mdglich —

. 1.82 ‘ Spezifischer H,0,-Verbrauch bei
21 90 %iger E11m1%a%10n der p-TS
31 1.92 fir verschiedene Anfangsverhdlt-
4 :1 2.28 nisse H,0,:p-TS

MW : 2.01 + 0.24
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Bei einer weiteren Versuchsreihe, im folgenden mit "B" bezeichnet, wurde
zur Variation des Verhdltnisses H202:p—TS nicht die Anfangskonzentration
den H202 bei konstanter p-TS-Anfangskonzentration verandert, sondern um-
gekehrt bei konstanter H202-Anfangskonzentration C(p—TS)0 vermindert. Die

Reaktionsbedingungen waren:

Versuchsserie B

Anfangskonzentration H202 = 2.2 mmol/1
molares Verhdltnis H202:p-TS = 1:1 bis 4:1
molares Verhdltnis H202:Fe(II) = 51

pH-Wert = 3
Sauerstoffbegasung = 1o 1/h/1 Lsg.
Versuchstemperatur = 250

Die Resultate dieser Versuchsserie sind in Tabelle 12 zusammengestellt.
Sie stimmen im wesentlichen mit den Resultaten der Versuchsreihe A bis
auf die Feststellung liberein, daB die TOC-Elimination mehr als doppelt

so groB ist. Es soll an dieser Stelle noch nicht auf die Ergebnisse im
einzelnen eingegangen werden, da sie im Zusammenhang mit den anderen Ver-
suchen dieses Kapitels noch besprochen werden.

Tabelle 12: EinfluB der Oxidationsmitteldosis auf die Oxidationswirkung
bei der Reaktion von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz.
Ergebnisse der Versuchsserie B. (C(H202)0=konstant)

0TS BTN Gl [T D50 058, senhy
272 nation nation TOC CSB Verbrauch
min % % m - mg H,0
WC g T
vor Rkt. - - - 3.4 0 -
1 1 630 25,3 lo.5 2.7 o0.21 o0.52
1.25: 1 39% 34.6 14,7 2.5 - 0.54
2 1 330 - 40.4 21.3 2.4 0.3 0.56
3 1 150 56.7 36,7 2.2 - 0.63
4 1 150 61.4 41.1 2,1 - 0.82
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Bei allen bisher beschriebenen Versuchen wurde die zur Oxidation vorge-
sehene Menge an H202 auf einmal und in moglichst kurzer Zeit in die Re-
aktions1osung eingebracht. Im Gegensatz dazu kann die Oxidationsmittel-
menge auch aufgeteilt und absatzweise zugegeben werden, was u.a..dann von
Vorteil sein wird, wenn sich das Reaktionsgemisch aufgrund hoher Reaktions-
enthalpien oder hoher Konzentration der vorliegenden Inhaltsstoffe zu er-
hitzen droht. Die Zudosierung kann hierbei nach zwei Methoden erfolgen:

1.) Es wird mit dem Einbringen des H202 jeweils so lange gewartet, bis
das H202 der vorangegangenen Zugabe vollkommen abreagiert ist.

2.) Die Zudosierung des H202 erfolgt in Abhdngigkeit von einem schnell
bestimmbaren "Leitparameter", wie beispielsweise einer bestimmten
H202-Restkonzentration, einer bestimmten UV-Absorption oder nach
einer definierten Reaktionszeit.

Beide Mdglichkeiten wurden experimentell untersucht und hinsichtlich der
Oxidationswirkung mit den Ergebnissen bei einmaliger H202-Zugabe ver-
glichen. Der Eisenkatalysator wurde jeweils einmalig zu Reaktionsbeginn
vorgelegt.

Im ersten Experiment mit absatzweiser H202-Zugabe (Versuchsserie "C")

wurde das Wasserstoffperoxid immer erst dann zugegeben, wenn das der voran-
gegangenen Dosis abreagiert war. Die Anfangskonzentration der auf pH=3 ein-
gestellten p-TS-Losung war 1.4 mmol/1, dazu wurde bei 25 ¢ absatzweise
flinfmal H202 zugegeben, so daB die jeweilige HZOZ-Anfangskonzentration bei
jeder Zugabe ebenfalls 1.4 mmol/1 betrug. Die Eisenkonzentration wurde fir
ein molares Fe(II):H OZ-Verhé1tnis von 1:5 berechnet und war damit o.28mmo1/1.

2
Wahrend der Reaktion wurde die Abnahme der H,0,-Konzentration verfolgt und

sobald diese null war, eine Probe zur Bestimiugg des CSB, TOC, 8385 und der
p-TS-Konzentration entnommen. Unmittelbar im AnschluB daran wurde die
nachste H202-Dosis zugegeben, solange das Eisen noch als Fe(III) in der Re-
aktions1osung vorlag, denn Messungen hatten ergeben, daB nach dem Abrea-
gieren des Wasserstoffperoxides eine Reduktion des wahrend der Oxidations-
reaktion in dreiwertiger Form vorliegenden Eisens zu Fe(II) stattfindet.
Dieser ProzeR, der durch reduzierende Oxidationsprodukte (Aldehyde, Ketone)
bewirkt wird, ist zwar ein sehr langsamer Vorgang -unter vergleichbaren Be-
dingungen lagen beispielsweise in einem Fall nach 3 Tagen ca. 48 % des Ge-
samteisens wieder als Fe(II) in der Reaktionslosung vor- , aber der besseren
Vergleichbarkeit der Versuchsergebnisse wegen war es sinnvoller, die "Re-

aktionspausen" moglichst kurz zu halten.
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Aus Tabelle 13, in der die Ergebnisse der Versuchsserie C mit absatzweiser

H202-Zugabe zusammengestellt sind, geht hervor, daB wiederum mit steigen-

der H202-Dosis die CSB- und TOC-Elimination groBer wird, der Oxidatjons-

grad zunimmt, sich die biologische Abbaubarkeit verbessert und die H2 5"

Nutiung verschlechtert.

Tabelle 13 EinfluB der Oxidationsmitteldosis auf die Oxidationswirkung
bei der Reaktion von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz.
Ergebnisse der Versuchsserie C. (absatzweise H202-Zugabe nach
jeweiligem Abreagieren des H202)

H,0,:p-TS ~ CSB-ETi-  TOC-ETi- ~ CSB  BSB.  spezifischer
mination mination T0C CSB H202-Verbrauch
1
) ; ; mg 0
% % g C - mg H,0,/mg CSB
vor Rkt. - - 3.43  o.o0 -
1:1 34.8 9.0 2.44  0.24 0.34
2 1 45.8 13.6 2.14  0.36 0.52
3:1 57.3 27.5 2.02 0.47 0.63
4 .1 72.9 50.3 1.86 0.73 0.66
5 :1 77.2 58.5 1.87 0.78 0.78
1) kumulativ bezogen auf C(p-TS)0

Im folgenden werden die Ergebnisse der einmaligen H202-Zugabe bei kon-
stanter p-TS-Anfangskonzentration (Versuchsserie A) und bei konstanter
H202-Anfangskonzentration (Versuchsserie B) sowie die Ergebnisse der ab-
satzweisen H202-Zugabe (Versuchsserie C) hinsichtlich der CSB-Elimination,
des BSBS:CSB-Verha1tnisses und des spezifischen HZOZ—Verbrauches mitein-
ander verglichen, da diese Parameter fiir ein Abwasserreinigungsverfahren
wegen des Abwasserabgabengesetzes, der biologischen Abbaubarkeit und der
Oxidationsmitte1kosten von vorrangiger Bedeutung sind.

Zur Ubersicht lber die Ansitze der durchgefiihrten Versuchsserien sind in
Tabelle 14 die Anfangskonzentrationen der p-Toluolsulfonsdure, des H,0
und des Fe(II) nochmals zusammengestellt, i
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Tabelle 14: Anfangskonzentrationen der Ansdtze zur Untersuchung des
Einflusses der Oxidationsmitteldosis (alle Angaben in
mmo1/1)

A B C
Nr.HZOZ:p-TSeinma1ige Zugabe| einmalige Zugabe | absatzweise Zu-.
1) Co(p-TS)=konst. Co(H202)=const. gabe 2)
Ap-TS HZOZ Fe(II)] p-TS H202 Fe(II) | p-TS HZOZ Fe(II)
1 1:111.28 1.28 0.26 2.22 2.22 o0.44 1.41 1.41 o0.28
2 2+ 11,27 2.54 0.51 1.10 2.20 0.44 0.42 1.41 0.28
3 3:11]1.29 3.85 0.77 0.75 2.23 0.45 0.08 1.41 0.28
4 4 :11]1.29 5,15 1,02 0.56 2.23 0.45 - 1.41 0.28
5 5:1 ~ - - - - - - 1.41 0.28
;) Hy0,:p-TS kumulativ bezogen auf C(p—TS)0
2) p-TS-Konzentration vor der jeweiligen H202-Zugabe

Abbildung 25 zeigt die Abnahme der p-TS-Konzentration und des CSB in

Abhdngigkeit vom H202:p-TS—Verhé1tnis. Trotz der unterschiedlichen Kon-

zentrationen an p-TS, H202

und Fe(II) im Ansatz erhdlt man fiir die Rest-

konzentration des CSB flir alle drei Versuchsserien MeBergebnisse, die

ungefdhr auf einem Kurvenzug liegen. Bei einem H202:p-TS-Verhé1tnis

100

Restkonzentration [%J—

oluolsulfon-
sdure

P

Versuchsserie

mmol H,0, / mmol p-TS ——

Abbildung 25:

Abnahme der p-TS-Kon-
zentration und des CSB
bei verschiedenen H202:
p-TS-Verhdltnissen

und bei einmaliger (A,B)
und absatzweiser (C)
Hy0,-Zugabe
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von 1:1 werden ca. 25-35 % des CSB entfernt und jeweils weitere lo-15 %
bei sukzessiver Steigerung der H202-Menge um 1 mmol H202/mmo1 p-TS bis
auf 3 mmol H202/mmo1 p-TS. Bei vierfachem molarem UberschuB des Oxida-
tionsmittels findet bei einmaliger H202-Zugabe (Versuchsserie A und B)
nur noch eine CSB-Erniedrigung um maximal weitere 5 % statt, im Falle
der absatzweisen Zugabe ist die Oxidationswirkung groBer und es konnen
weitere 15 % des CSB entfernt werden. In der Abbildung ist die durch ein
Aufspalten der Kurve angedeutet.

Die vollstdndige Eliminierung der p-Toluolsulfonsdure wird bei rund 2.5
mmo’1 H202/mmo1 p-TS erreicht. Dabei ist ungefdhr die Hd1fte des Anfangs-
CSB entfernt. Ein biologisch behandelbares Oxidationsproduktgemisch,

was bei BSBS:CSBso.5 der Fall ist, erhdlt man nach Abbildung 26, in der
das BSBS:CSB-Verhéltnis als Funktion der H202-Dosis flir alle MeBwerte

in erster Naherung als Gerade dargestellt ist, bei einer Dosis von etwa
3 mmoT H202/mmo1 p-TS. Die weitere Steigerung der Oxidationsmitteldosis
auf H202:p-TS=4:1 verbessert zwar noch die biologische Abbaubarkeit und
die CSB-Elimination, aber damit steigt auch beispielsweise im Falle der
einmaligen H202-Dosierung der spezifische H202-Verbrauch von ca. 0.6
auf 0.8 mg H202/mg CSB, was einem Mehrverbrauch an Oxidationsmittel um
ein Drittel entspricht.

Versuchsserie
B
0.8} g

&
I\
@

0.6

BSB5/CSB
o
&~
i

1 2 3 b 5
mmol H,0,/mmol p-TS

v

Abbildung 26: Zusammenhang zwischen der erreichten biologischen Abbau-
barkeit und der angewandten H,0,-Dosis bei der Oxidation
von p-Toluolsulfonsdure mit F n%ons Reagenz.
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Bei absatzweiser H202-Zugabe (Versuchsserie C) ist der Unterschied im
spezifischen Verbrauch zwischen’HZOZ:p—TS=3:1 und 4:1 zwar vernach-
ldssigbar (Tabelle 13), aber dafiir der Unterschied im Zeitbedarf be-
trdchtlich, da durch das jeweilige "Abreagierenlassen" des H202 zum
Einbringen von 3 mmo]l H202/mmo1 p-TS insgesamt ein Zeitaufwand von ca.
24 Stunden erforderlich war. Zum Vergleich hierzu betrug die Reaktions-
zeit bei einmaliger Hy0,-Zugabe 3.5 bzw. 2.5 Stunden (Tabelle 1lo), also
nur ca. ein Siebtel bis ein Zehntel der Zeit.

Wenngleich die in dieser Versuchsserie angewandte Dosierungsweise fiir
eine praktische Anwendung aufgrund der hohen Behandlungszeit kaum sinn-
voll ist, stellt dieses Verfahren eine niitzliche Methode dar, diejenige
H202—Dosis zu ermitteln, die zur Entfernung des Schadstoffes und zur
Erzielung biologisch abbaubarer Produktgemische mindestens notwendig
ist.

Im Tetzten Experiment dieser Versuchsserie wurde die Wasserstoffper-
oxidzugabe in Abhdngigkeit eines Leitparameters untersucht, wobei die
Reaktionszeit als Leitparameter gewdhlt wurde. Im Abstand von einer
Stunde wurde dazu eine Losung von 1.3 mmo1/1 p-TS mit der zweifachen
molaren Menge an H202 -aufgeteilt in finf Volumina- versetzt. Das Ver-
haltnis Fe(II):H202 betrug 1:5, bezogen auf die Gesamtdosis H,0,.

Flir den Konzentrationsverlauf des H202 ergibt sich die in Abbildung 27
dargestellte Treppenkurve, da bei jeder HZOZ—Zugabe noch eine Rest-
konzentration an H202 der vorangegangenen Zugabe vorhanden war und so-
mit jeweils eine "Aufstockung" der HZOZ—Konzentration erfolgte.

400

300

41200

c(H202),c(p-TS) Cmmot/tJ—p
CSB [mg/t] ——ip>

100

L 1 1

1
60 120

1 i I 1 1 - l L Fl

L '} L
300 360 420 480 540

I

1 L 1
180 240 600

Reaktionszeit [Lmin] ———

Abbildung 27: Abnahme der H,0,- und p-TS-Konzentration sowie des CSB
bei der Oxida%i%n von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons
Reagenz mit absatzweiser, stindlicher Zugabe des HZOZ’
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Die stdrkste Konzentrationsabnahme des HZOZ ist nach der ersten H202-
Zugabe zu beobachten, wenn das gesamte Fe(II) zu Fe(III) oxidiert.wird.
Bei spateren H202—Zugaben tritt dieser Konzentrationssprung zwar eben-
falls auf, wenngleich in geringerem AusmaBe. Dies diirfte jedoch eine
andere Ursache haben, denn in dieser Reaktionsphase erfolgt der H2 0"
Abbau liber Fe(III), und da diese Umsetzung eine Reaktion 2.0rdnung ist,
wird der H202-Abbau durch die Erhohung der Konzentration an Wasserstoff-
peroxid beschleunigt.

Auf die Abnahme der p-TS-Konzentration und des CSB hat die Aufstockung
des H202 unter diesen Reaktionsbedingungen keinen erkennbaren Einfluf3,
wie die entsprechenden Konzentrations-Zeit-Kurven in Abbildung 27 zei-
gen, denn diese Kurven fallen monoton ab.

Die Tetzte Wasserstoffperoxidzugabe wurde nach 4 Stunden vorgenommen,
danach wurde die Reaktion noch weitere 6 Stunden lang verfolgt und die
Konzentration des H202 und der p-TS sowie der CSB gemessen. Nach lo h
Reaktionsdauer waren noch 12.1 % der HZOZ—Gesamtmenge und 8.6 % der p-TS
in der Losung vorhanden. Dann wurde iiber Nacht weitergeriihrt, bis das
HZOZ vollstandig abreagiert war.

Die bei diesem Versuch erzielte Anderung der wasserchemischen Summen-
parameter ist den entsprechenden Ergebnissen des Parallelversuches

mit einmaliger H,0,-Zugabe (Versuch Nr.2 der Versuchsserie A) und den
Ergebnissen des zweiten Versuchsabschnittes der Versuchsreihe C (Ta-
belle 14) gegeniibergestellt. Bei letztgenanntem Versuch war die Fe(II)-
Konzentration nur halb so groB wie bei den beiden erstgenanntén Ex-
perimenten.

Die Resultate unterscheiden sich nur wenig voneinander, bei der CSB-
und TOC-ETimination nur um jeweils ca. 5 % und bei den spezifischen
Verbrauchswerten zwischen 2 und 12 %, wobei die besseren Ergebnisse
fast immer bei Versuchen mit absatzweiser Reaktionsfiihrung beobachtet
werden. Dies ist nach den bisherigen Erkenntnissen plausibel, da in
diesem Falle das Wasserstoffperoxid langsamer zerfdllt und es dann wie-
derum wahrscheinlicher ist, daB die gebildeten Radikale mit organischer
Substanz reagieren konnen. Der spezifische H202-Verbrauch bei 90 %iger
Substanz-Elimination Tiegt bei diesen Versuchen im Mittel bei 1.79 + 0.06

mmo | H202/mmo1 p-TS bzw. bei 0.50 + 0.02 mg H202/mg CSB.
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Tabelle 15: Vergleich der Versuchsergebnisse bei einmaliger und absatz-
weiser H,0,-Dosierung zur Oxidation von p-Toluolsulfons3ure
mit Fent ng Reagenz.

H 0'-Zugabe

272
absatzweise absatzweise
einmalig stlindlich C(H,0,)=0

Co(p=TS) mmol/1 1.27 1.32 1.41

Ansatz Co(H202) mmo1/1 2.54 5 x 0.53 2 x 1.41
Co(Fe(II)mmol/1 0.51 0.53 0.28
CSB-Abbau % 45.1 53.0 45.8

Oxida- TOC-Abbau % 13.8 18.8 13.6

tionswir-

kung BSBS/CSB - 0.35 0.42 0.36
CSB/TOC mgOz/mgC 2.20 1.95 2.14

spez.H,0,~ |AH,0 mmo1

vorbraccs = 1.82 1.84 1.7
Ap-TS  mmol

bei 90 %

_Te_r14. [AHSO mg

poTS-Eli- | 22 0.52 0.51 0.48

mination (ACSB mg

Zeitbedarf h ca. 5.5 ca. 13 ca. 20

GroBe Unterschiede bestehen jedoch hinsichtlich der Behandlungszeiten:
so ist die Reaktion bei einmaliger H202—Zugabe bereits nach 5.5 Stunden
beendet, wéhrend bei zeitabhdngiger H202—Zugabe mit einstiindigem Zeit-
intervall ca. 13 Stunden (extrapolierter Wert) bendtigt wurden und der
Zejtaufwand bei HZOZ—Zugabe nach Abreagieren des Wasserstoffperoxides
ca. 15-20 Stunden betrug. Allerdings lag bei dem letztgenannten Versuch
im Ansatz eine nur halb so groBe Fe(II)-Konzentration vor, d.h. bei
gleicher Fe(II)-Anfangskonzentration diirfte die Reaktionszeit etwas
kiirzer sein.
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3.2.5. EinfluB der Absolutkonzentration

Die p-TS-Model1-Ldsungen, an denen die Einfliisse pH-Wert, Anfangsver-
hdaltnis p-TS:HZOZ:Fe(II) und Dosierungsweise auf die Oxidationswirkung
untersucht wurden, hatten Anfangskonzentrationen im Bereich um 1.3 mmol/1
und entsprachen hinsicht1ich des damit verbundenen CSB von einigen Hun-
dert mg/1 O2 dem Verschmutzungsgrad eines kommunalen Rohabwassers,wenn-
gleich es wegen der Einseitigkeit der Belastung eher einem industriellen
Abwasser gleicht. Da bei Tletzteren CSB-Werte bis zu einigen Tausend

mg/ 1 02 auftreten konnen, ist es zur oxidativen Behandlung solcher Ab-
wdsser mit Fentons Reagenz wichtig zu wissen, wie die Oxidationswir-
kung durch eine hohere Konzentration der beteiligten Reaktionspartner
beeinfluBt wird.

In der folgenden Versuchsserie wurde die Oxidation der p-TS bei kon-
stantem molarem Verhdltnis p—TS:HZOZ:Fe(II)=1:2:o.4 mit verschieden
hohen Anfangskonzentrationen durchgefiihrt. Wie aus Tabelle 16 hervor-
geht, wurden p-TS-Model1-Losungen im Konzentrationsbereich von 0.26

bis 139.3 mmo1/1 oxidiert. Dies entspricht einem CSB-Bereich zwischen
ca. 75 und 4o 000 mg/1 02. Die weiteren Versuchsbedingungen waren 25 °c,
pH=3 und 0,-Begasung der Reaktions1dsung mit 1o 1/h/7 Lsg.

Tabelle 16: Ansatze der Experimente zur Untersuchung des Einflusses
der Absolutkonzentration auf die Oxidationswirkung der
Reaktion von p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz.

Versuchs- C(ﬁ—TS) C(H,0,) . C(Fe(II)) CSB TOC
nummer- 0 272’0 0 0 0
mmo1/1 mmo1/1 mmo1/1 mg/1 0 mg/1 C

1 0.26 0.52 o.lo 74.9 21.8

2 1.27 2.54 0.51 365.8 106.7

3 6.44 12.88 2.58 1855 541
4 12.95 25.90 5.18 3730 1088
5
6

69.61 139.21 27.84 20048 5846
139.3 278.6 . 55.7 40118. 11701
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Der Verlauf der Sauerstoffsattigung (Abbildung 28) zeigt, daB wahrend

der ersten sieben Minuten Reaktionsdauer die Sauerstoffkonzentration
abnimmt und zwar um so mehr, je hoher die Substratkonzentration ist.

Sie nimmt jedoch nicht bis auf null ab, d.h. unter den angewandten Re-
aktionsbedingungen ist der Sauerstoffeintrag nicht als Minimumfaktor
anzusehen. Wahrend bei den Versuchen 1 und 2 mit C(p TS) =0.26 bzw.

1.27 mmo1/1 die Sauerstoffsdttigung nur um maximal 5 bzw 22 % sinkt,

ist der Verlauf der Sauerstoffsattigungskurven der Versuche mit C(p-TS)&%
6.44 mmo1/1 mit einer Abnahme der OZ-Séttigung um 85-90 % nach lo bis

30 Sekunden Reaktionsdauer nahezu gleich. Offenbar erreicht dann die
Reaktionsrate der Sauerstoffzehrung einen Grenzwert und andere Reaktionen
treten in den Vordergrund.

Abbildung 28:
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Das Verfolgen der Sauerstoffkonzentration wahrend der Reaktion kann

bei p-TS-Anfangskonzentrationen von mehr als 6.5 mmo1/1 gut dazu ver-
wendet werden, das Ende der Oxidation zu erkennen. Die Messung zeigt,
daB sich nach der stark Oz-verbrauchenden Anfangsphase im Verlauf der
weiteren Oxidation zwischen Sauerstoffeintrag durch Begasen und Sauer-
stoffverbrauch durch Reaktionsvorgange ein Zustand mit ungefahr gleich-
bleibendem Sauerstoffdefizit einstellt, das um so gridBer wird, je hoher
C(p-TS)0 ist. Typische Intervalle dieser Sauerstoffdefizite wahrend der




- 61 -

Reaktion sind in Tabelle 17 angegeben. Sobald das 02-MeBgerHt wieder
loo % OZ-Séttigung anzeigte, waren in der Reaktionsldosung nur noch ge-
ringe H202-Konzentrationen vorhanden bzw. H202 vollstindig abreagiert.

Tabelle 17: Sauerstoffdefizit wihrend der Oxidation von p-Toluol-

sulfonsdure mit Fentons Reagenz bei verschiedenen An-
fangskonzentrationen. (molares Verhdltnis p-TS:HZOZ:Fe(II)=

1:2:0.4)
Versuchs- - C(p—TS)0 Sauerstoff-
nummer , defizit
mmo1/1 %
1 0.26 0.7 - 1.6
2 1.27 0.7 - 1.8
3 6.44 2.0 - 2.4
4 12.95 5.6 - 6.8
5 69.61 lo.7 - 29.6
6 139.3 4o.0 - 56.0

CSB- und TOC-Elimination

Fiir die Abnahme des CSB ergibt sich bei halblogarithmischer Auftra-
gung der p-TS-Anfangskonzentration iiber der prozentualen CSB-Reduk-
tion nach vollstdndigem Abreagieren des HZOZ eine Gerade (Abbildung 29).
Die erzielten CSB-Abnahmen betragen zwischen 71.1 % bei C(p-TS)0=

0.26 mmol1/1 und 15.5 % bei C(p-TS)0=139.3 mmo1/1. Aus der Geraden-

steigung ist zu entnehmen, daB innerhalb des untersuchten Konzentra-

tionsbereiches bei Erhdhung der p-TS-Anfangskonzentration um den Fak-
tor lo sich die CSB-Abnahme um ca. 20 % verringert. Die (empirische)
mathematische Beziehung hierfiir hat die Form:

ACSB n 1In C(p-T8), (36)

Die Kurve fiir die TOC-Abnahme ist anfangs ebenfalls eine Gerade, die
Jedoch bei sehr hohen p-TS-Anfangskonzentrationen abbiegt und sich
asymptotisch der Abszisse nahert. In diesem Bereich wird also zwar
noch p-TS oxidiert, jedoch nicht mehr wesentlich mineralisiert.
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Abbildung 29 : CSB- und TOC-Reduktionsraten bei der Oxidation von
p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz bei verschie-
denen Absolutkonzentrationen C(p-TS)O. (molares Ver-
haltnis p-TS:HZOZ:Fe(II)=1:2:o.4 )

- p-TS-ETimination und spezifischer H202—Verbrauch

Tabelle 18 zeigt, daB bei einem p—TS:H202-Verhé1tnis von 1:2 im An-
satz brauchbare Eliminierungsraten des Substrates (ca. 95-loo %) nur
bei Anfangskonzentrationen der p-TS in der Grofenordnung einiger
mmol1/1 erreicht werden. Der entsprechende H202-Verbrauch betrdgt in
diesen Fdllen zwischen 0.53 und 0.87 mg H,0,/mg CSB. Bei C(p—TS)O=
139.3 mmo1/1 werden nur noch ca.2/3 der eingesetzten p-TS entfernt,
was sich auch in einem hohen CSB:TOC-Verhdaltnis von 3.06 mg 02/mg C
ausdriickt ((CSB:TOC)O=3.43). Der spezifische H202-Verbrauch betrdgt
bei diesem Versuch 1.67 mg H202/mg CSB.

Die Verschlechterung dér Oxidationswirkung mit steigender Absolutkon-
zentration aller Reaktionspartner hat seine Ursache darin, daB die
Radikaldichte mit steigender Konzentration zunimmt und somit auch die
Wahrscheinlichkeit fiir Kettenabbruchreaktionen steigt. Die Folge ist,
daB die oxidative Verwendung des Wasserstoffperoxides abnimmt. In allen
Fallen war jedoch bei dieser Versuchsserie der spezifische H202-Ver-
brauch AHZOZ/ACSB kleiner als der "theoretische" Wert von 2.125 mg H202/
mg CSB.
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Tabelle 18: Oxidationswirkung der Reaktion von p-Toluolsulfonsaure
mit Fentons Reagenz bei verschiedener Absolutkonzentration
aller Reaktionspartner. (molares Verhdltnis p-TS:HZOZ:Fe(II)=

1:2:0.4)
Nr. C(p-Ts)o Rest- p-TS CSB:TOC spez. H%oz—
Verbrautch
mmo1/1 % mg O/mg C mg H202/mg CSB
1 0.26 .0 1.58 0.53
2 1.27 3.3 1.82 0.55
3 6.44 5.0 2.56 0.87
4 12.95 14.5 2.66 0.75
5 69.63 28.2 2.65 ~ 1.00
6 139.3 34.0 3.06 1.61

3.3. Reaktion von Fentons Reagenz mit weiteren aromatischen Modell-

substanzen und einem Industrieabwasser

3.3.1. Arbeitsweise

Wahrend die Oxidation der p-Toluolsulfonsdure mit Fentons Reagenz unter
den gewdhlten Reaktionsbedingungen bis zum vollstdndigen Abreagieren
des H202 Reaktionsieiten in der GroBenordnung einiger Stunden erfor-
derte, zeigten schon die ersten Vorversuche mit den anderen Modellsub-
stanzen Anilin, p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol, dafl deren Oxida-
tion wesentlich schneller verlduft.

Daher wurde bei diesen Versuchen die in Kapitel 3.2.4. bei der Oxida-
tion der p-Toluolsulfonsaure eingefiihrte absatzweise HZOZ—Zugabe nach
Jjeweiligem Abreagieren des HZOZ angewendet, da jene Versuche gezeigt
hatten, daB die Ergebnisse hinsichtlich der CSB-Elimination, des spe-
zifischen H202—Verbrauches und dem BSBS:CSB—Verhéltnis bei einmaliger
Zugabe, Zugabe zu bestimmten Zeiten und Zugabe nach Abreagieren des

H202 nur wenig (<lo %) verschieden waren.
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Die Experimente wurden in der in Kapitel 3.2.4. angegebenen Weise
durchgefiihrt, daB 2 1 der wdssrigen Modell-Losung im Reaktionsgefal
auf 25 °C thermostatisiert und auf pH=3 eingestellt wurde und dann die
Zugabe des Fe(II) und des H,0, erfolgte. Vor und wadhrend der Reaktion
wurde mit Sauerstoff begast. Aus zeitabhangig entnommenen Proben wurde
die Konzentration des H202 bestimmt, um den Endpunkt der Reaktion zu

erkennen.

3.3.2. Anilin

Als Modellsubstanz aus der Verbindungsklasse der aromatischen Amine

wurde deren einfachster Vertreter, das Anilin, ausgewdhlt. Anilin z&hlt
zu den elektronenreichen Aromaten und wird daher von elektrophilen Teil-
chen wie dem OH-Radikal leicht angegriffen.

Die biologische Abbaubarkeit von verdiinnten Ldosungen des Anilins ist,

wie aus der Literatur (1,68) bekannt ist, gut (BSBB:CSB=0.63). Dies konnte
auch durch eigene Messungen bestdtigt werden. So wurden bei den Ausgangs-
losungen mit 1.3 mmo1/1 Anilin BSBS:CSB-Verhé1tnisse um o.7 ermittelt.
Aus dieser Sicht sollte die biologische Behandlung von verdiinnten Ani-
1in-Losungen keine Schwierigkeiten bereiten.

Gilbert (1,68) konnte bei der Oxidation von Anilin mit Ozon zeigen, daB
die biologische Abbaubarkeit des Oxidationsproduktgemisches bei ca. 8o%
Anilin-Elimination (903-Verbrauch von 1.4.g.03/g DOC) sehr viel schlech-
ter wird (BSB5:CSB=0.08) und erst bei sehr viel hoherer Ozondosis (6 g 03/
g DOC) wieder Substanzen entstehen, die biologisch gut verwertbar sind
(BSB5:CSBmo.5). , ‘

Auch andere substituierte Amine wie 2-Aminophenol, 4-Chloranilin und
4-Amino-2-Nitrophenol weisen die gleiche Charakteristik beziiglich der
biologischen Abbaubarkeit auf.

Zur Untersuchung des Oxidationsverhaltens von wdssrigen Anilin-Losun-

gen mit Fentons Reagenz wurden drei Versuchsserien unter den in Ta-

belle 19 angegebenen Reaktionsbedingungen durchgefiihrt.
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Tabelle 19: Reaktionsbedingungen fiir die Oxidation der Anilin-Modell-
Losungen mit Fentons Reagenz. (A=Anilin)

C{A) CSB TOC Zugabe H,0, C(Fe(II)O

N . 0 0 0
Versuchsserie .01/ mg0,/1 mgC/1 mmol/1 mmol/1
A 1.31 292.4 94.4 4x mit Co=0.66 0.13
B 1.41 335.3 95.6 5x mit Co=1.41 0.28
c 1.31 293.2 97,0 3x mit C0=2.62 0.52

Alle Versuché bei 25°C und pH=3 mit 0,-Begasung lo 1/h/1 Lsg.

Die vor der Oxidation farblosen Anilin-Losungen fdrbten sich sofort
nach Zugabe des H202 rot bis violett. Dieser Farbton dnderte sich im
Verlauf der Reaktion nach braunrot und erst nach einer H202-Dosis von
ca. 2 mmol H202/mmo1 Anilin erfolgte wieder eine Farbaufhellung nach
hellbraun.

Um einen Eindruck vom AusmaB der Farbanderung im sichtbaren Bereich zu
erhalten, wurde die spektrale Absorption der Reaktionslosung bei 4oo nm
am Ende eines jeden Reaktionsabschnittes gemessen.(Abbildung 30).
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Abbildung 30: Abnahme der Anilinkonzentration und Verlauf der spek-
tralen Absoption bei 400 nm bei der Oxidation von Anilin
mit Fentons Reagenz.
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Die rasche Zunahme der Absorption bei 400 nm bis zu einer Dosis von

2 mmol H202/mmo1 Anilin bei gleichzeitiger Abnahme der Anilinkonzen-
tration unterstiitzt die Ergebnisse von Legube (69), der ozonte Anilin-
Losungen untersuchte und herausfand, daB als Ursache fiir die Farbent-
stehung Verbindungen in Frage kommen, die durch Kondensation von Oxi-
dationsprodukten des Anilins mit Anilin selbst entstanden sind (Abbil-
dung 31). Der schwarze Niederschlag, der bei allen Oxidationsversuchen
des Anilins auftrat, soll ebenfalls aus Kondensationsprodukten des Ani-
lins bestehen, aus deren Vielzahl beispielsweise Verbindung 2 in Ab-
bildung 31 erwdhnt werden soll.

40
OH N=CH-C\
CH

{ro

NH

|+

Abbildung 31: Bisher identifizierte Zwischenprodukte bei der Oxi-
/ dation von Anilin (69).

Die gebildeten farbigen Produkte sind offensichtlich schwerer oxidier-
bar als Anilin selbst, denn die spektrale Absorption bei 400 nm nimmt
erst dann wieder ab, wenn das Anilin weitgehend (83-loo %) entfernt ist.
Die biologische Abbaubarkeit der Ausgangslosung (BSBS:CSB=0.7 bzw. 0.73)
verschlechtert sich nach einer HZOZ—Dosis von 1 mmol H202/mm01 Anilin
drastisch und weist BSB5:CSB—werte von nur 0.12 bzw. 0.09 auf (Abbil-
dung 32). Zu diesem Zeitpunkt sind ca. 60-65 % des Anilins eliminiert;
erst bei weiterer Steigerung der HZOZ-Dosis<wird das BSBS:CSB-Verhé1t—
nis wieder groBer und erreicht nach ca. 6 mmol H202/mm01 Anilin nahezu

den Anfangswert.
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Die Mindestdosis an Wasserstoffperoxid, die erforderlich ist, um z.B.
das BSB5:CSB-Verhé1tnis eines kommunalen Rohabwassers zu erreichen,
betrdgt nach Abbildung 31 ca. 5 mmol H202/mm01 Anilin, also etwa 2 mmol
mehr, als zur 90 %igen Entfernung des Anilins selbst notwendig sind.
Diese hohe H202—Dosis bewirkt natlirlich auch eine starke Erniedrigung
des CSB. Bei 90 %iger Elimination des Anilins sind 4o % des CSB, bei
guter biologischer Abbaubarkeit der Reaktionsmischung bereits 70 % des
CSB entfernt (Abbildung 33), .was im Hinblick auf das Abwasserabgaben-
gesetz ein interessant erscheinendes Ergebnis ist. Die Abbildung zeigt,
daB die MeBergebnisse zwischen den einzelnen Versuchsserien jedoch bis
zu 17 % Differenz aufweisen. Die Ursache fiir diese Streuung ist in der

Abb1ildung 33 :
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CSB-Bestimmung selbst zu suchen, da die Endpunktserkennung bei der Di-
chromat-Riicktitration der Oxidationsproduktgemische einige Schwierig-
keiten bereitete.

Dies hat zur Folge, daB die Versuchsergebnisse hinsichtlich Oxidations-
grad und spezifischem H202-Verbrauch (Tabelle 20) unterschiedlich und
sogar zum Teil widerspriichlich sind.

Tabelle 20: Oxidationsgrad und spezifischer H20 -Verbrauch bei der
Oxidation von Anilin mit Fentons Réagenz.

CSB/TOC mg0,/mgC mg H202/mg CSB
HZOZ:A A B C A B C
vor Rkt. 3.11  3.51 3.02 - - -
0.5 :1 2.84 - - 0.59 - -
1:1 2.60 - 0.63 1.45 -
1.5:1 2.62 - - 0.71 - -
2 :1 2.29 3.49 - 0.73 1.05 0.69
3:1 - 2.52 - - 0.88 -
4 : 1 - 2.48 1.44 - 0.98 0.80
5 :1 - 2,18 - - 1.09 -
6 : 1 - - 1.0l - - 1.05

Das CSB:TOC-Verhaltnis nimmt zwar innerhalb jeder einzelnen Versuchs-
serie ab, Einzelergebnisse verschiedener Versuchsreihen konnen jedoch
zwischen 30 und 50 % Unterschied aufweisen. Der Oxidationsgrad bleibt
bei einer H202—Dosis zwischen 1.0 und 1.5 mmol H202/mm01 Anilin bei Ver-
suchsserie A und zwischen 0.0 und 2.0 mmol H202/mmo1 Anilin bei Versuchs-
serie B konstant, ynd da genau in diesem Dosierungsbereich die gefarbten
Zwischenprodukte auftreten bedeutet dies wiederum, daB diese schwerer
oxidierbar sind als Anilin selbst und auch schwerer oxidierbar als die
erst wieder bei hoherer H202—Dosis (>3 mmol H202/mmo1 Anilin) gebildeten
Abbauprodukte.

Auch bei dem spezifischen H202—Verbrauch sind nur bei den Versuchsreihen
A und C Gemeinsamkeiten festzustellen, da dieser in beiden Fallen mit
steigender H202—Dosis zunimmt. Hingegen wird bei Versuchsreihe B bei ei-
ner Dosis von 3 mmol H202/mmo1 Anilin das Auftreten eines Minimums des
spezifischen H202-Verbrauches beobachtet.
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3.3.3. p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol

Phenol ist die in der Literatur beziiglich der Oxidation mit Fentons
Reagenz am besten untersuchte aromatische Verbindung (3,5,8,11,12),

da phenolische Abwidsser haufig bei industriellen Prozessen (Kokereien,
Raffinerien, Kunststoffproduktion etc.) anfallen und deren Entgiftung
aufgrund der Toxizitdt, der Geruchsbeldstigung und der Gefahr, daf} sich
bei Chlorungsprozessen noch toxischere Chlorphenole bilden, unerlag-
lich ist.

Fiir die vorliegende Arbeit wurde daher nicht Phenol selbst, sondern
zwei andere Vertreter aus der Verbindungsklasse der Phenole, namlich
p-Nitrophenol (p-NP) und 2,4-Dichlorphenol (2,4-DCP) ausgewdhlt und
einer oxidativen Behandlung mit Fentons Reagenz unterzogen. Die Reak-
tionsbedingungen dieser Versuche sind in Tabelle 21 zusammengestellt.

Tabelle 21: Reaktionsbedingungen fiir die Oxidation von p-Nitrophenol
und 2,4-Dichlorphenol mit Fentons Reagenz.

X=p-Nitro- X=2,4-Dichlor-
phenol . phenol
C(X)O mmo1/1 1.41 1.41
CSB0 mg/ 1 0, 384.9 294.5
TOCo mg/1 C 102.2 102.2
(BSBS)O mg/1 0, 0.0 » 0.0
pH0 - 5.55 5.40
C(Fe(II))0 mmo1/1 0.28 0.28
5 absatzweise H202-Zugaben mit jeweils C(H202)0=1.41 mmol/1
Reaktionen bei 25 °C und pH=3 mit lo 1/h/1 Lsg.-0,-Begasung

Die Model1-Losungen wurden zundchst mit H2504 auf pH=3 eingestellt.
Beide Ausgangslosungen waren farblos, erhielten jedoch nach Zugabe des
H,0, eine griine Farbe, die im Verlauf der Reaktion dunkler wurde und

272
bei weiterer H,0,-Zugabe wieder aufhellte. Die spektrale Absorption

272
der Reaktionslosungen im sichtbaren Bereich bei 4oo nm (Abbiidung 33)
durchlduft nach verschiedener H202—Dosis in beiden Fallen ein Maximum
bei 2 mmol H202/mmo1 substituiertem Phenol. Auffallend ist auch hier

wiederum, wie bei der Oxidation des Anilins, daB die Abnahme der Ab-
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sorption erst dann wieder erfolgt, wenn die Ausgangsverbindung zum
GroBteil abreagiert ist. Dies Tegt nahe, auch bei der Oxidation dieser
substituierten Phenole Zwischenverbindungen anzunehmen, die durch Re-
aktion von Oxidationsprodukten mit der Ausgangssubstanz entstanden sind.

S
©
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Abbildung 34 : Oxidation von p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol mit
Fentons Reagenz: Konzentrationsabnahme und spektrale
Absorption bei 400 nm nach verschiedener H202-Dosis.

Der EinfluB der verschiedenen Substituenten macht sich ebenfalls in
Abbildung 34 bemerkbar, da durch die farbvertiefende Wirkung des N02—
Restes die spektrale Absorption der oxidierten p-Nitrophenol-Ldsungen
wesentlich hoher liegt als die der 2,4-Dichlorphenol-Losungen.

Die Verdnderung der Farbe bedingt bei der Oxidation von p-Nitrophenol
und 2,4-Dichlorphenol jedoch - anders als bei Anilin - nicht eine Ver-
schlechterung der biologischen Abbaubarkeit, sondern das BSBS:CSB—Ver-
hdltnis steigt kontinuierlich an (Abbildung 35).

Bei p-Nitrophenol 13Bt sich der Anstieg des BSBS:CSB—Verhé1tnisses bis
zu einer Dosis von 5 mmol H202/mmo1 p-NP gut durch eine Gerade be-
schreiben. Nach dieser Dosis ist 8585:CSB=0.31. Die biologische Abbau-
barkeit der oxidierten 2,4-Dichlorphenol-LOsungen ist zundchst schlecht
(BSB5:CSB=0.08), sie verbessert sich jedoch nach einer Dosis von mehr
als 2 mmol H202/mm01 2,4-DCP drastisch (BSB.:CSB=0.47). Bei 4 mmo]l HZOZ/

5
mmol 2,4-DCP erreicht das BSB.:CSB-Verhdltnis seinen Maximalwert von 0.85,
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Abbildung 35: Oxidation von p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol mit
Fentons Reagenz: Zusammenhang zwischen der biologischen
Abbaubarkeit und der H202-Dosis.

fdllt dann jedoch bei 5 mmol H202/mmo1 2,4-DCP auf 0.15 zuriick. Dieses
Verhalten ist folgendermaBen erklarbar:

- Bei der Oxidation von 2,4-Dichlorphenol erfolgt neben dem Angriff auf
den Aromaten und Ringdffnung auch die Abspaltung der Chloratome (70,71).
Nach den Untersuchungen von Gilbert (70) liegen bei der Oxidation von
2,4-Dichlorphenol mit Ozon nach vollstadndiger Eliminierung des 2,4-DCP
ca. 90 % des organischen Chlors als Chlorid vor. Die dann entstandenen,
kein organisch gebundenes Chlor mehr enthaltenden Verbindungen sind
einerseits gut biologisch abbaubar und andererseits, wie die rasche Zu-
nahme der CSB-Elimination nach einer Dosis zwischen 2 und 3 mmol H202/
mmol 2,4-DCP zeigt, gut oxidierbar (Tabelle 22). Das CSB:TOC-Verhdlt-
nis nach 4 mmol H202/mmo1 2,4-DCP betrédgt 0.82 mg 02/mg C und ist ein
Hinweis darauf, daB sich veymutlich nur noch Oxalsdure in der Reaktions-
10sung befindet, da nur diese Substanz ein dhnlich niedriges CSB:TOC-
Verhdltnis aufweist (72). Die starke Zunahme der TOC-Eliminierung von
63.9 auf 91.1 % nach der néchsten»Hzoz-Zugabe deutet auf die anschlieBen-
de Decarboxylierung der Oxalsdure hin. Danach bleibt in der Reaktions-
16sung nur noch wenig organische Substanz (Rest-CSB=6.9%) mit einem
hohen CSB:TOC- und einem niedrigen BSBS:CSB—Verhaltnis zuriick.
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Tabelle 22: Oxidation von p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol mit
. Fentons Reagenz: Oxidationsgrad und CSB-Und TOC-Elimi-

nation.
: p-Nitrophenol 2,4-Dichlorphenol
H202:Ph1) CSB-E11- TOC-ETi- CSB:TOC C§B-E]1- TOC-ETi- CSB:TOC
mination mination mination mination
% % mgOz/mgC % % mgOz/mgC
1:1 27.1 11.4 3.10 7.2 20.5 3.37
2 1 39.5 17.0 2.75 31.3 25.0 2.65
3:1 53.2 21.8 2.70 81.1 41.6 0.93
4 :1 65.7 32.8 2.30 89.7 63.9 0.83
5:1 70.9 45.7 2.42 93.1 91.1 2.22

Ph=Phenolderivat

Im Oxidationsproduktgemisch des p-Nitrophenol befinden sich hingegen

nach der gleichen Oxidationsmittelmenge (5 mmol H202/mmo1 p-NP) noch

29.1 % des CSB und 54.3 % des TOC. Dies zeigt, daB der Abbau des p-Nitro-
phenols iiber andere Zwischenprodukte , die oxidativ schwerer angreif-

bar sind, ablduft, und unterschiedliche Substituenten am gleichen aro-
matischen Kern einen starken EinfluB auf die Oxidationswirkung haben.

3.3.4, Industrieabwasser

Zum Vergleich zu den bisher untersuchten reinen Model1-Substanzen wurde
ein indusrielles Problemabwasser, das als Hauptbestandteil eine substi-
tuierte Aminonaphtalinsulfonsdure enthielt, mit Fentons Reagenz oxidiert.
Un groBenordnungsmdBig in den CSB-Bereich der Modell-Losungen zu gelan-
gen, wurde die Abwasserprobe 1:1oo verdiinnt. Diese Ausgangslosung hatte
einen CSB von 404.2 mg/1 O2 und einen pH-Wert von 2.5, der vor Reaktions-
beginn mit NaOH auf pH=3 eingestellt wurde. Die Oxidation mit Fentons
Reagenz erfolgte absatzweise nach jeweiligem Abreagieren des Wasserstoff-
peroxides, wobei zunachst 1 m1 Perhydrol je Liter Abwasser zugegeben wur-
de, was einer H202-Anfangskonzentrat1on von lo.62 mmo1/1 (=339.8 mg/1)
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entspricht. Es schlossen sich drei weitere Reaktionsabschnitte mit je-
weils 0.5 m1 Perhydrol je Liter Abwasser an. Insgesamt wurden damit auf
1 mg CSB der Abwasserlosung 2.23 mg H202 eingesetzt.

Zum Vergleich: bei der absatzweisen Oxidation der untersuchten Reinsub-
stanzen mit einer Gesamtdosis von 5 mmol Ho0,/mmol Aromat wurden fol-
gende, auf CSBo bezogene Mengen an Wasserstoffperoxid zugegeben:

p-Toluolsulfonsaure : 0.59 mg H202/mg CSB0
Anilin i 0.76 mg H202/mg CSB0
p-Nitrophenol : 0.73 mg H202/mg CSB0
2,4-Dichlorphenol : 0.82 mg HZOZ/mg CSB0

Damit liegt der zur Oxidation des Industrieabwassers gewahlte Ansatz etwas
hoher als der bei der Oxidation der Modell-Losungen. Die erforderliche
‘Menge an Fe(Il)-Katalysator flir ein molares Verhdltnis H202:Fe(II)=5:1,
bezogen auf die erste H202-Zugabe, errechnete sich nach Abzug des bereits
in der Abwasserldsung vorhandenen Eisens (C(Fe(II))=0.77 mmo1/1) zu

1.35 mmo1/1 Fe(II).

Un die Auswirkungen einer OZ—Begasung nochmals an einem realen Abwasser

zZu untersuchen, wurde dieses Experiment einmal mit Sauerstoffbegasung

( 1o 1/h/1 Lsg.) und einmal ohne Begasung durchgefiihrt.

In beiden Fdllen farbte sich die vor der Oxidation braunviolette Ausgangs-
losung nach Zugabe des H202 nahezu schwarz und hellte erst im Verlauf
weiterer H202-Zugaben wieder auf. Zur Erfassung dieser Farbanderungen
wurde die spektrale Absorption im sichtbaren Bereich bei 400 nm und 470 nm
verfolgt. Abbildung 36 zeigt, daB die spektrale Absorption bei beiden

Abbildung 36:

Oxidation eines 1l:loo0 ver-
diinnten Industrieabwassers:
spektrale Absorption nhach ver-
schiedener H20 -Dosis mit und
ohne Sauerstof%begasung.

Spektrale Absorption L m-1 1—8

H,0, -Dosis Cmg H,0,/mgCSBI—
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Wellenldangen unter Sauerstoffbegasung bei allen HZOZ—Zugabemengen nie-
driger liegt als bei der nicht begasten Reaktionslosung, bei der ein
Sauerstoffeintrag nur durch "Einriihren" erfolgt.

Das Maximum der spektralen Absorption bei 400 nm liegt mit 218 m'1 bei
Begasung mit 02 um 34 % niedriger als ohne Begasung und tritt ferner
schon bei einer geringeren H202-Dosis auf, was ebenfalls die bessere
Oxidationswirkung der Kombination H202/02 demonstriert, da dann einer-
seits weniger gefarbte Oxidationsprodukte entstehen bzw. diese offen-
sichtlich schneller wieder weiteroxidiert werden. Das gleiche gilt fir
die Abnahme des CSB, die bei jeweils gleicher H202-Dosis bei 02—Begasung
um ca. 12-22 % hoher ist als bei der nicht begasten Reaktionsldsung (Ta-
belle 23). Der spezifische HZOZ-Verbrauch ist nach dem ersten Reaktions-
abschnitt ohne Begasung ca. doppelt so hoch wie mit 02-Begasung, der Un-
terschied wird dann jedoch mit steigender HZOZ-Dosis geringer und be-
tragt nach der letzten H202—Zugabe nur noch ca. 18%.

Tabelle 23: CSB-Elimination und spezifischer H,0,-Verbrauch bei der
Oxidation eines 1:1o0o verdiinnten I%dastrieabwassers.

Zugabe H202 CSB—anarnne sp;sﬁgg§92&;egggagch
mg/1 Abwasser oB mB 8B mB
lo0 loo - -
I : 361.1 84.4  7o.0 5.95 2.91
Il : 541.6 67.3  45.5 4.18 2.42
111 722.2 45.0  31.2 3.29 2.57
IV : 902.7 ©37.9  25.7 3.63 2.98

oB=ohne Begasung mB=mit Begasung

Auffallend ist, daB samliche Verbrauchswerte weit lber dem theoretischen
H202—Verbrauch von 2.125 mg H202/mg CSB (H202 als alleinige Sauerstoff-
quelle) Tiegen, obwohl bei beiden. Versuchen noch geldster Sauerstoff vor-
handen war bzw. durch Begasen der Reaktionsldsung sogar 02 zugefiihrt wur-
de, d.h. ein erheblicher Teil des H202 wird durch parasitdare Reaktionen
erbraucht, wobei in erster Linie die Oxidation von anorganischen Wasser-
inhaltsstoffen wie CN”, C17, SO 2-

3
Der EinfluB der Wasserstoffperoxid-~zehrenden Ionen zeigt sich darin, daB

, Metallkationen etc. in Frage kommt.
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der spezifische H202—Verbrauch AH202/ACSB mit steigender CSB-Eliminations-
rate zundchst ab-, und erst nach Durchlaufen eines Minimums bei ca. 55 %
CSB-Elimination wieder zunimmt (Abbildung 37), wdhrend bei den untersuch-
ten Reinsubstanzen ein kontinuierliches Ansteigen des spezifischen H202-
Verbrauches beobachtet wird (vgl. z.B. Tabelle lo). Demzufolge werden die
anorganischen Wasserinhaltsstoffe in Konkurrenz zu den organischen Sub-
stanzen angegriffen. Hierbei konnen diese anorganischen Ionen mit H202
direkt oder aber mit dem OH-Radikal reagieren, da die Geschwindigkeits-
konstanten fiir die Reaktion des OH-Radikals mit anorganischen Ionen
zwischen 1o7 und 1010 1/mol. sec (46) betragen und damit in der gleichen
GroBenordnung wie diejenigen der Reaktion des OH-Radikals mit Aromaten
Tiegen. |

Beriicksichtigt manh bei der Berechnung des spezifischen H202-Verbrauches
AHZOZ/ACSB diejenige Menge an H202, die allein zur Oxidation des Chlorid-
ions erforderlich ist (1 mg C1~ 2 0.48 mg HZOZ)’ und dies waren bei einer
angegebenen Chloridkonzentration von 280 mg/1 in dem 1:loo0 verdiinnten Ab-
wasser 134.4 mg/]1 H202, verlaufen die "Cl-korrigierten" Verbrauchskurven
in Abhdngigkeit von der CSB-Elimination wesentlich flacher , bzw. im
Falle der 02-begasten Reaktions1dsung bleibt der spezifische H202—Ver—
brauch zunédchst konstant und nimmt erst,nachdem offensichtlich alle oxi-
dierbaren anorganischen Substanzen abreagiert sind, ab ca. 50 % CSB-Eli-
mination wieder zu (Abbildung 37).

Abbildung 37:

Oxidation eines 1:loo verdiinnten

Industrieabwassers:
] AH,0,/ACSB spezifischer HZO -Verbrauch in Ab-
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Die Zehrung des Wasserstoffperoxides durch Oxidation anorganischer
Ionen scheint jedoch nicht die einzige Ursache flir die geringere Aus-
nutzung des HZOZ hinsichtlich der Oxidation der organischen Substanzen
zu sein, wie sich aus dem Verlauf der Sauerstoffsdttigung wahrend der
ersten Minuten eines jeden Reaktionsabschnittes ableiten 1dBt (Abbil-
dung 38).

v Abbildung 38:
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Nach Zugabe des H202 im ersten und zweiten Reaktionsabschnitt’(l & II)
besteht, wie dies auch bei der Oxidation der Modellsubstanzen der Fall

war, Bedarf an Sauerstoff zum Abfangen der organischen Radikale. Wird

die Reaktionsl1dsung nicht begast, war die 02—Konzentration sogar einige
Minuten lang null. Im Gegensatz dazu wird nach Zugabe des H202 in den
Reaktionsabschnitten III und IV eine Sauerstoffiibersdttigung beobachtet,
die nur moglich ist, wenn HZOZ zu 02 und HZO zersetzt wird. Denkbar ist
beispielsweise die Selbstzersetzung des H202 in Fentons Reagenz in Kon-
kurrenz zur Oxidation der organischen Verbindungen oder aber die Zersetzung
des HZOZ durch heterogene Katalyse z.B. an Mn02—, PbOz—Partike1n oder sons-
tigen katalytisch aktiven Oberflichen. Die Zersetzung des H,0, zu Sauer-

. 272

stoff findet jedoch nicht erst nach der dritten und vierten H202—Zugabe
statt, sondern auch schon wahrend der beiden ersten Reaktionsabschnitte.
Dies TdBt sich anhand der Zunahme der Sauerstoffsattigung in der nicht be-

gasten Reaktionsldsung zeigen.
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Dazu wurde in einem Blindversuch aus auf pH=3 eingestelltem bidestil-
Tiertem Wasser bei 25 °C durch Begasen mit Stickstoff der gesamte ge-
10ste Sauerstoff ausgetrieben. Zur Zeit t=o wurde der N2-Strom abge-
schaltet und die Zunahme der Sauerstoffsdttigung durch Eintrag von Luft-
sauerstoff unter Rihren verfolgt. Legt man den Beginn des "Lufteinriihrens"
fiir die nicht mit 02 begaste Reaktionslosung auf die 4.Minute von Reak-
tion I (offene Kreise, Abbildung 38), zeigt die gestrichelte Linie in
Abbildung 38 unten, daB die Zunahme der OZ-Séttigung durch Einriihren we-
sentlich langsamer erfolgt als bei Reaktionsabschnitt I, also offenbar
durch Zersetzung von H202 noch zusatzlich Sauerstoff entstanden ist.
Zusammenfassend kann festgestellt werden, daB der CSB des untersuchten
1:1oo verdiinnten Industrieabwassers mit der eingesetzten H202-Dosis von
2123 mg H202/mg CSB0 unter Sauerstoffbegasung auf ca. 25 % des Anfangs-
wertes reduziert werden kann, was im Hinblick auf das Abwasserabgabenge-
setz sicherlich als eine fiir die Praxis brauchbare Oxidationswirkung an-
zusehen ist. Der spezifische H202—Verbrauch ist, bezogen auf eine 50 %ige
Elimination des CSB, mit 2.5 mg H202/mg CSB rund fiinfmal hoher als z.B.
im Falle der Oxidation von p-Toluolsulfonsdure (=0.55 mg H202/mg CSB).

Es wurde jedoch noch keine befriedigende biologische Abbaubarkeit erreicht,
das BSB5:CSB—Verha1tnis anderte sich von o.0 auf 0.21 bei der Oz-begasten
und auf 0.17 bei der nicht begasten Reaktionsldsung.

Die Oxidation dieses Industrieabwassers zeigt beispielhaft, daR jedes or-
ganisch belastete Mischabwasser seine eigene Charakteristik berg1ich

der Oxidierbarkeit der organischen und anorganischen Inhaltsstoffe auf-

weist.
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4. Versuche zur Verfahrenskombination "Oxidation mit Fentons Reagenz

Aus der Abwassertechnik ist bekannt, daf bei der Flockung zur Phos-
phatentfernung neben Phosphat auch bis zu 50 % des CSB durch durch Ad-
sorption an die Flocken entfernt wird (73). Zur Weiterbehandlung des
Produktgemisches aus der Oxidation mit Fentons Reagenz bietet sich so-
mit auBerdem die Einfiihrung einer Flockungsstufe an. Ob ein solcher Be-
handlungsschritt beispielsweise zur Entfernung von p-Toluolsulfonsaure
aus Abwasser sinnvoll und wirkungsvoll sein wiirde, sollte anhand der fol-
genden Versuche, die jedoch nur orientierenden Charakter haben, gekldrt
werden,

Die Anfangskonzentrationen aller Ansdtze wurden gegeniiber den sonstigen
Versuchen (mit Ausnahme von Kapitel 3.2.5) um den Faktor lo erhdht, um
nach der Oxidation fiir die Flockungsversuche nach Verdiinnung 1:1o aus-
reichende Mengen Produktgemisch gleicher Zusammensetzung zu erhalten, auch
wenn sich durch diese Verfahrensweise eine insgesamt schlechtere Nutzung
des H202 ergibt. Die p-Toluolsulfonsdure-Losungen (C(p-TS)O=12.8 mmo1/1)
wurden zur Erzielung unterschiedlicher Oxidationsgrade mit der gleichen,
doppelten und vierfachen molaren Menge an Wasserstoffperoxid oxidiert,
C(Fe(II))o betrug bei allen Versuchen konstant 5.11 mmol/1, damit auch be-
ziiglich der Eisenkonzentration vor der Flockung die gleichen Ausgangsbe-
dingungen vorlag.

Das erhaltene Produktgemisch wurde nach Verdiinnen 1:1o auf pH=7 einge-
stellt. Da bei der Flockung mit Fe(III)-Salzen der pH-Wert abnimmt, muBte
fiir eine ausreichende Pufferungskapazitdt der Losungen gesorgt werden, was
in der Weise erfolgte, dap zundchst Na2C03 und NaHCO3 zugegeben und die
nunmehr alkalische Losung durch Begasen mit CO2 wieder neutralisiert wur-
de.

Zur Flockung wurde eine Dosis von 1, 2 und 4 mg Fe(III) je mg organischem
KohTenstoff eingesetzt, wobei die entsprechende Menge an Flockungsmittel
als FeC13—L65ung (C= 15 g/1 Fe(IIl)) zu jeweils 500 ml-Ldsung des Oxi-
dationsproduktgemisches in einem Becherglas zugegeben wurde. Parallel da-
zu erfolgte die Flockung einer nicht oxidierten p-Toluolsulfonsaureliosung
mit C(p-TS)O=1.28 mmol/1.
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Durchfiihrung der Flockungsversuche:

- Zugabe des Flockungsmittels bei Rilhrerdrehzahl 250 Upm, mit der

anschlieBend noch eine Minute Tang weitergeriihrt wurde,

- danach zur Teilchenagglomeration weitere 30 min mit 25 Upm riihren.
Zur Bewertung der Flockungswirkung wurde nach Absitzen des Niederschlages
der DOC des filtrierten (Membranfilter, 0.45 ym Porenweite) Uberstandes
gemessen.

Die Balkendiagramme in Abbildung 39 zeigen die DOC-Abnahme der Modell-
Losungen nach alleiniger Flockung sowie nach Oxidation mit verschiedenen
H202:p-TS—Mo1verhﬁ1tnissen und anschliefender Flockung mit verschiedener
Fe(IIl)-Dosis.

Die Flockung der nicht oxidierten p-TS-Losung bewirkt erst ab einer Dosis
von 4 mg Fe(III)/mg C eine geringfiigige Abnahme des DOC um 3 %, bei ge-
ringerer Fe(III)-Dosis wird kein DOC und damit auch keine p-Toluolsulfon-
sdure entfernt, so daB innerhalb der angewandten Fe(III)-Dosierungen p+JS als
"nicht flockbar" anzusehen ist.

Durch Oxidation mit 1 mmol H202/mm01 p-TS werden ca. 3 % des DOC entfernt,
weitere 1o % durch Flockung. Allerdings bleiben nach beiden Verfahrens-
schritten insgesamt noch 35-38 % der p-TS zurlick, wobei die Entfernung

der p-TS ausschlieBlich durch die Oxidation bewirkt wird, die Flockungs-
stufe vermindert deren Konzentration nicht, d.h. durch die Flockung wer-
den-also nur Oxidationsprodukte der p-TS entfernt.

Wird die H202—Dosis bei der Oxidation auf 2 mmol H202/mm01 p-TS gestei-
gert, werden durch die anschlieBende Flockung zwischen 3 und 20 % des DOC
eliminiert, wobei es sich ebenfalls nur um Oxidationsprodukte der p-TS
handelt, da deren Restkonzentration mit 7 % konstant bleibt.

Abbildung 39:
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Man beobachtet ferner, daf mit steigendem Oxidationsgrad eine Ver-
schlechterung der Flockbarkeit auftritt, d.h. die gebildeten Nieder-
schldge sitzen gar nicht oder nur schlecht ab. Durch Steigerung der
Fe(III)-Dosierung 18Rt sich das Absetzverhalten zwar jeweils etwas ver-
bessern, aber selbst nach mehrstiindigem Stehenlassen bleibt noch ein
feiner Niederschlag 1in der iiberstehenden Losung zuriick. Die Ursache
hierfir ist wahrscheinlich die Bildung von Komplexen des Fe(III) mit
Oxidationsprodukten der p-TS, was eine negative Beeinflussung der
Flockenbildung (74) und damit einen erhdhten Aufwand zur Abtrennung

der Fallungsprodukte zur Folge hat.

Insgesamt zeigen die Resultate dieser Versuchsserie, daB es im speziellen
Fall der Entfernung von p-Toluolsulfonsdure die Einflihrung einer Flockungs-
stufe nicht empfehlenswert erscheint, da p-TS selbst nicht flockbar ist
und sie daher quantitativ durch Oxidation eliminiert werden muB. Bei

der dann anzuwendenden H202-Dosis von ca. 2.5-3.0 mmol H202/mmo1 p-TS
erhdlt man jedoch bereits ein Oxidationsproduktgemisch, das biologisch
verwertbar ist (vgl. Kapitel 3.2.4.), so daB die weitergéhende biolo- .
gische Oxidation zu CO2 der Fixierung des organischen Kohlenstoffes am
Hydroxidschlamm vorzuziehen ist.
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5. Diskussion

Die bisherigen Ergebnisse zeigen, daB die Oxidation mit H202/Fe(II)
in Gegenwart von molekularem Sauerstoff als wirkungsvoller Verfahrens-
schritt zur Umwandlung von persistenten in biologisch abbaubare Ver-
bindungen eingesetzt werden kann., Als persistente Verbindungen wurden
in erster Linie substituierte Aromaten betrachtet, wie sie als Bausteine
vieler industrieller Produkte zu finden sind. Deren Entfernung aus dem
Abwasser ist aus vielerlei Griinden wiinschenswert:
- Viele dieser Stoffe sind toxisch und kdnnen daher empfindlich die
"normale" biologische Reinigung bzw. die natiirliche Selbstreinigung
storen.
- Aufgrund ihrer Persistenz kann eine Bioakkumulation mit noch weit-
gehend unbekannten Folgen eintreten.
- Durch den Wasserkreislauf kdnnen diese Stoffe wieder in den Trink-
wasseraufbereitungsprozess gelangen und dort Probleme und Stdrungen
verursachen.
Das beste Verfahren, persistente Stoffe sicher aus der Umwelt zu entfer-
nen, ist deren Oxidation zu Kohlendioxid. Nach dem dieser Arbeit zu-
grundeliegenden Konzept soll die Oxidation mit chemischen Oxidations-
mitteln -im vorliegenden Falle mit Wasserstoffperoxid- jedoch nicht bis
zur vollstédndigen Mineralisierung des organischen Kohlenstoffes fiihren,
sondern es soll nur eine Teiloxidation zu Reaktionsprodukten erfolgen,
die dann einer biologischen Weiteroxidation zuganglich sind.
Durch diese oxidative Behandlung wird also "persistenter CSB" in "bio-
logisch abbaubaren CSB" umgewandelt, der sich in jedem Falle preisgin-
stiger entfernen 14dRt. Hierzu eine Kostenabschatzung, dargestellt an
einer unter Laborbedingungen durchgefiihrten Oxidation der p-Toluolsul-
fonsdure:

2 1 p-TS-Losung sollen oxidativ behandelt werden, so da insgesamt

eine Verminderung des CSB um 80 % erreicht wird. Bei einem ange-

nommenen CSBO=4oo mg/1 02 sind somit 640 mg CSB zu entfernen.
Zugrundegelegt wurden die (teilweise gerundeten) Ergebnisse der absatz-
weisen p-TS-Oxidation Kapitel 3.2.4., Tabelle 13, Versuchsserie C sowie
die folgenden Behandlungskosten .
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1 kg (biologisch abbaubarer) CSB durch bio-

logische Oxidation: DM 1.-- ———3% 1 mg CSB = 10_4 Pf
1 kg loo %iges H,0, nach (3): DM 2.-- ———s 1 mg Hy0,= 2:107% Pf
1 kg 0, mit Eintragskosten: DM 0.lo ~ ——— 1mg 0, = lo™> Pf

Flir die Berechnung des OZ-Bedarfes wurde vereinfachend nur die zur Er-
niedrigung des CSB erforderliche Menge angenommen. Dieser Wert diirfte-
daher auf jeden Fall zu niedrig liegen, da selbst bei Kreislauffiihrung

des Sauerstoffes Verluste unvermeidbar wdren. Die Rechnung zeigt jedoch,
daB im obigen Beispiel die Kosten fiir 02 nur ca. lo-20 % der Kosten fiir ’
H202 ausmachen.

In Tabelle 24 sind die Aufwendungen bei unterschiedlicher Verteilung der
"Oxidationsanteile" bei Oxidation bis zu 8o % Entfernung des CSB aufge-
schliisselt:

Demzufolge ist die Oxidation mit H202 allein -ohne 02-Begasung- mehr als
viermal so teuer wie die biologische Oxidation (bei biologischer Abbau-
barkeit der Substanzen !). Jedoch lassen sich die spezifischen Kosten
schon bei Begasung mit Sauerstoff um ca. 60 % senken. Bei einem BSB :CSB-
Verhdltnis von 0.47, das bei 60 % chemischer CSB-Elimination erreicht ist,
betragen die Mehrkosten gegeniiber (hypothetischer) biologischer Reinigung
nur noch 30 %. Ist die Biomasse nach entsprechender Adaption in der Lage,
auch Losungen mit niedrigerem BSB5:CSB-Veth1tnis, z.B. 0.36, weiterzu-
oxidieren, Tiegt man nach dieser allerdings idealisierten Kostenabschdtzung
nur noch 11 % liber den Kosten der rein biologischen Oxidation des CSB.
Weitere Vorteile des vorgeschlagenen Verfahrens sind die leichte Verfiig-
barkeit und Handhabung der verwendeten Chemikalien sowie der geringe appara-
tive Aufwand.

- Wasserstoffperoxid ist im Handel in verschiedenen Konzentrationen er-
hdltlich und man kann, was die Handhabung angeht, auf die umfangreichen
Erfahrungen der Hersteller zurlickgreifen (75,76).

- Als Katalysator kommt vorzugsweise FeSO4 in Betracht, welches kosten-
glinstig als Abfallprodukt aus der Titanproduktion anfallt (ca.2 Pf/Mol).

- Sauerstoff kann entweder als reiner Sauerstoff oder als Luftsauerstoff
in die Reaktions1dsung eingebracht werden, wobei es statt einer stdndi-
gen Begasung sicherlich ausreichend ist, wenn eine bestimmte Mindest-
sauerstoffkonzentration aufrecht erhalten bleibt.

- Zur Durchfilihrung der Reaktion reicht im Prinzip ein Reaktionsbehdlter
mit pH-Regelung und Dosiereinrichtungen fiir H202, Fe(II)-Losung und
Saure/Base zum Konstanthalten des pH-Wertes sowie eine Belliftungsein-
richtung.




Tabelle 24: Kostenabschatzung bei Kombination "Oxidation mit H,0 /Fe(II)/O + B1o1og1e" zur Behandlung von 2 Liter
eines p-Toluolsulfonhaltigen Abwassers. Mode]]rechﬁung mit CSB =400 mg/1 (%800 mg insgesamt),der zu
zu 80 % enfernt werden soll.

biol. zu  chem.ox. H202 spez CSB-ET1i- CSB-E1i- Bedarf Zusatz- Kos ten Gesamt- spezif.
elim. CSB zu elim. TS 0,-Ver- mination mination H202 bedarf H.0 . kosten  Kosten
CsB babeh 4 Hon d 0 22 0 bjot. 2
272 2 2 ) )
mg mg %%%%— mgHegg % % mg mg Pf Pf Pf Pf DM/kg CSB
- 640(80%) 214:1 2.125 100.0 0.0 1360 - 0.272 - - 0.273  4.20 3)
- 640(80%) =5:1 .0.80 36.0 64.0 512 910 0.102 o0.009 - 0.112 1.73
160(20%) 480(60%) 3:1 0.63 30.0 70.0 302 705 0.061 0.007 ©0.016 0.085 1.32
280(35%) 360(45%) 2:1 0.52 24.5 75.5 187 576 0.037 o0.006 0.028 0.072 1.11
640(1o0%) - - - - - - - - - 0.064 0.065 l.00 4)

1) Kosten fiir 1 kg biologisch abbaubaren CSB, ausgehend von dem Erfahrungswert, daB im Normalfall der CSB
eines kommun§1en Abwassers in der Kldranlage von 600 mg/1 auf loo mg/1 zuriickgeht und die Behandlung
ca. 0.5 DM/m” kostet

) Hierin sind die Kosten zum Neutralisieren von 2 1 Ldsung mit pH=3 enthalten (ca. o.ool Pf)
) ohne Sauerstoffbegasung

) hypothetisch unter der Annahme, daB p-Toluolsulfonsdure biologisch abbaubar wdre

_88_
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Die Zugabe des H202 kann einmalig oder bei hoher Reaktionsenthalpie

der zu oxidierenden Substanzen auch absatzweise erfolgen, ohne daB sich
dadurch, abgesehen vom Zeitaufwand, die Oxidationswirkung des H202 hin-
sichtlich biologischer Abbaubarkeit und spezifischem H202 -Verbrauch wesent-
Tich dndert. '

Ein Nachteil der Oxidation mit Fentons Reagenz ist sicherlich die starke
Abhangigkeit der Oxidétionswirkung vom pH-Wert mit optimalen Ergebnissen
bei pH=3. Eine wirksame pH-Regelung ist daher unerlaBlich , wobei die
Schwankungen des pH-Wertes kleiner sein sollten als 0.5 pH-Einheiten. Vor-
zugsweise wird man dieses Verfahren daher zur Behandlung von sauren Ab-
wassern einsetzen.

Fiir die Fest]egung der Oxidationsmitteldosis gelten die fo]genden Ober-
legungen: .

Wenn das Hauptziel der Oxidation die Entfernung der persistenten und/oder
toxischen Aromaten ist, reichen nach diesen Untersuchungen bei p-Toluol-
sulfonsdure, Anilin, p-Nitrophenol und 2,4-Dichlorphenol fiir eine 90 %ige
Substanz-Elimination zwischen 1.7 und 2.4 mmol H 0 /mmo] Aromat aus (Ta-
belle 25).

Tabelle 25: Spezifischer Oxidationsmittelverbrauch bei 90 %iger Sub-
stanz-Elimination bei der Oxidation mit Fentons Reagenz

und 0zon.
Oxidation mit
Fentons Reagenz 0zon l)j
Substanz "~ mmo] HZOZ mmo 1 03
mmo]l Aromat mmol Aromat
p-To]uolsu1f0nséuke 1.7 9.9
Anilin 2.2 3.1
p-Nitrophenol 2.4 4.9
2,4-Dichlorphenol 2.1 3.2

1) Ref.: 1,68,70

Wenn jedoch die Aufgabe darin gesehen wird, “"CSB" zu vermindern, ist von
der Wirtschaftlichkeit her gesehen, eine biologische Oxidation als zweiter
Behandlungsschritt erforderlich. Es reicht dann aus, das BSBS:CSB—Ver~
haltnis mittels H,0, nur soweit zu verbessern, daf das Oxidationsprodukt-

272
gemisch biologisch gut abbaubar ist. Dies ist i.a. bei BSBS:CSBuo.S der Fall.
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Nach Tabelle 26 wird ein BSBS:CSB—Veth1tn€s von ca. 0.5 bei der Oxidation

von p-Toluolsulfonsdure und 2,4-Dichlorphenol nach einem H202-Verbrauch
von 3 mmol H202/mmo1 Aromat erreicht. Bei Anilin und p-Nitrophenol werden
5.0 bzw. 7.5 mmol H202/mmo1 Aromat bendtigt, da die entstandenen Zwischen-
produkte schwerer oxidierbar sind. Fiir die weitergehende Aufgabe der CSB-
Eliminierung muB also eine hdhere H202—Dosis aufgewendet werden als fiir
die alleinige Entfernung der Substrate. ‘

Tabelle 26: -Verbrauch zur Erzielung eines biologisch gut abbau-

H,0
bgrgn Oxidationsproduktgemisches (BSB.:CSBx0.5) bei der
Oxidation von Modell-Losungen mit Fen%ons Reagenz.

Substanz mmo]rHZOZ/mmol Aromat
p-Toluolsulfonsaure 3.0
2,4-Dichlorphenol 3.0

Anilin 5.0
p-Nitrophenol 7.5 1)

1) Tinear extrapolierter Wert

Da das als oxidatives Agens verwendete OH-Radikal sehr reaktiv und damit
auch wenig selektiv ist, werden auch anorganische Ionen leicht oxidiert
und die anorganischen Salzbelastung eines Abwassers hat dementsprechend
einen starken EinfluB auf den spezifischen HZOZ—Verbrauch AHZOZ/ACSB,(Ta-
belle 27). Bei dem untersuchten 1:1oo verdiinnten Industrieabwasser werden
beispielsweise zur Erzielung der gleichen CSB-Erniedrigung drei- bis flinf-
mal soviel H,0, bendtigt wie bei den reinen Modell-LGsungen ohne anor-

272
ganische Belastung.

Tabelle 27: Spezifischer HZOZ-Verbrauch (AHZOZ/ACSB) bei 50 %iger CSB-
Elimination. .

Substanz mg H202/mg CSB mg CSB/mmol Substanz
p-Toluolsulfonsdaure 0.55 288
Anilin 0.88 224
p-Nitrophenol 0.69 232
2,4-Dichlorphenol 0.62 208
Industrieabwasser

1:1o0 verdiinnt 2.48 -
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Nach beendeter Oxidation kann die Reaktionsldsung mit den nunmehr bio-
logisch abbaubaren Substanzen nach Neutralisation in die biologische
Kldrstufe eingeleitet werden. Der Eisenhydroxidschlamm ist bei Bedarf
abzutrennen. Es entstehen keine Nachteile durch Einleiten von Resten
Wasserstoffperoxid, da das Enzym Katalase, das in allen aeroben Mikro-
organismen auftritt, Wasserstoffperoxid zu Wasser und Sauerstoff zer-
setzen kann (18).

Fiir einen Vergleich von Wasserstoffperoxid mit Ozon seien neben den An-
gaben von Tabelle 25 noch Daten aus der Dissertation von U.Degen (77) heran-
gezogen. Dort ist angegeben, daf® der spezifische Oxidationsmittelbedarf
bei etwa 8 mmol 03 je mmol abgebauter p-TS liegt, wobei die p-TS selbst
nur zu maximal 75% entfernt wurde. Untersuchungen von Gilbert (1) ergaben
bei 90 %iger p-TS-Elimination einen spezifischen Oxidationsmittelbedarf
von sogar 9.9 mmol 03/mmo1 p-TS. Schon der giinstigere Wert von Degen ist
rund fiinfmal hoher als der, der in dieser Arbeit fiir Wasserstoffperoxid
bei Sauerstoffbegasung ermittelt wurde (1.7 mmol H202/mm01 p-TS). Da ferner
die Oxidationsmittelkosten flir H202 mit DM 2.00/kg = 6.8 Pf/Mol wesent-
lich geringer sind als die von Ozon (DM 3.00/kg = 20.8 Pf/Mol), ergibt
sich ein bedeutender Preisvorteil des Wasserstoffperoxides. Seine fiir
gleiche chemische Oxidationswirkung anfallenden Oxidationsmittelkosten
sind weniger als 1/1o der fir Ozon. Im Falle des Anilins liegt der spezi-
fische Oxidationsmittelverbrauch fiir diese beiden Reagentien zwar nicht
so weit auseinander (2.2 bzw. 3.1 mmol Oxidationsmittel/mmol Anilin),
jedoch ergibt sich hierbei noch immer ein Kostenverhdltnis H202:03= 1:4,

Somit bietet der Einsatz von Wasserstoffperoxid zur chemisch oxidativen
Wasserreinigung aus wirtschaftlicher Sicht viel bessere Aussichten als der
von Ozon. Allerdings ist zu bedenken, daf mit der Anwendung von H202 eine
Aufsalzung des Abwassers verbunden ist, was bei Ozonbehandlung nicht der
Fall ist. ‘
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6. Experimenteller Teil

6.1. Versuchsdurchfiihrung

6.1.1. Versuche mit Begasung der Reaktionsldsung

Die meisten Oxidationsversuche wurden in einem doppelwandigen, thermo-
statisierten Glaszylinder (H=28 cm, ginnen=1o0.5 cm) durchgefiihrt. Das
Reaktionsvolumen betrug in allen Fdllen 2 Liter. Als Abdeckung des Re-
aktionsgefaBes diénte ein P1ex1g1asdecke1 mit diversen Bohrungen zur
Aufnahme von Elektroden, Gaseinleitungsrohr, Thermometer etc.. Die Ver-
suchsanordnung ist in Abbildung 4o schematisch dargestellt. Die Ver-
suchstemperatur bei den im Batch-Verfahren durchgefiihrten Experimenten
betrug 25 oC, der Magnetriihrer (Ika-Combimag RET) war auf 800 Upm ein-
gestellt, so daR eine gute Vermischung zwischen Reaktionsldsung und
Gasblasen gewdhrleistet war.

O5-Messung (- pH-Messung

Gaseintrag pH-Regelung

Probenahme

| Thermostat

Ruhrmotor

Abbildung 40: Schema der Versuchsanordnung

6.1.2. Versuche zur Sauerstoffbilanzierung

Die Versuche zur Bilanzierung des Sauerstoffes wurden in einem Fiinf-
Hals-Kolben durchgefiihrt, dessen Inhalt bis zum Beginn der Normschliffe
unter Beriicksichtigung des durch die Elektroden verdrdngten Volumens
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2375 m1 betrug.Eine Probenahme wdhrend des Reaktionsablaufes war durch
eine aufgesetzte Spritze moglich, wobei der durch das entnommene Probe-
volumen entstandene Unterdruck durch das Einbringen eines verschieb-
baren Glaskolbens ausgeglichen wurde.

6.2. Analytische Methoden

6.2.1. Konzentrationsbestimmung der aromatischen Modellsubstanzen

Die eingesetzten substituierten Aromaten absorbieren alle im UV-Bereich,
so daB sich ihre Konzentration spektralphotometrisch bestimmen 1aRt. |
Die Spektren wurden nach entsprechender Verdiinnung mit bidestilliertem
Wasser oder im Falle pH-abhangiger Absorption mit einem Puffer in einer
1 cm Quarzkiivette mit einem CARY 14 Recording Spectrometer aufgenommen.
Die molaren Absorptionskoeffizienten wurden durch Tineare Regression

der spektralen Absorption von Losungen bekannter Konzentration ermittelt.
Die Absorptionsmaxima der einzelnen Substanzen und ihre molaren Absorp-
tionskoeffizienten sind in Tabelle 28 aufgelistet.

Aromat A max Absorp.-Koeff. Puffer
nm 1/em«Mol
p-To1uoTsu1fonséure 221 lo 041 + 236 -
Anilin 227 8 294 + 55 6.88
p-Nitrophenol 320 9 828 + 130 2.0l
2,4-Dichlorphenol 285 2142 + 45 -

Tabelle 28: Molare Absorptionskoeffizienten der untersuchten Modell-
. substanzen

6.2.2. H202-Bestimmung

Die Wasserstoffperoxidkonzentration wurde mit dem ZEISS PMQ II spek-
tralphotometrisch nach Eisenberg (78) bestimmt. Dieses colorimetrische
Verfahren beruht auf der Reaktion des T14+-Ions mit Wasserstoffperoxid

zur gelben Pertitansdure:
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T4 M0, ¢ 2 H0 s H,TIO, + 4 W

272 2

Zur raschen Bestimmung der Absorption wurden 3 ml der Probeldsung mit
C(H202)<2 mmol/1 mit 0.3 ml der Reagenzldsung versetzt und bei 4lo nm
gemessen. Der molare Absorptionskoeffizient wurde zu 711 + 8 1/cm-Mol
bestimmt. Als Vergleich diente eine Mischung aus 3 m1 Probeldsung und

0.3 ml einer 1:5 verdiinnten HZSO4.

6.2.3. Fe(II)-Bestimmung

Die Konzentration des Eisen(II)-Ions wurde nach der Methode von Moss und
Mellon (79) bestimmt. Die rote Farbe des a,a'-Bipyridyl-Fe(II)-Komplexes
wurde bei 522 nm mit dem ZEISS PMQ II gemessen. Der spektrale Absorp-
tionskoeffiezient betragt 8650 1/cm-Mol.

6.2.4. CSB-Bestimmung

Die Bestimmung des chemischen Sauerstoffbedarfes beruht auf der Reaktion
der oxidierbaren organischen Wasserinhaltsstoffe mit Kaliumdichromat in
schwefelsaurer Losung. Dabei wird die organische Substanz im Idealfall

zu 602 und HZO oxidiert. Aus Heteroatomen entstehen unterschiedliche Oxi-
dationsprodukte (72).

6.2.4.1. Automatisierte CSB-Bestimmung

Im Technikon Autoanalyser II wurde die Probe (ca.l-2 ml) bei 160 ¢

ca. 13 Minuten Tang mit Chromschwefelsdure in Gegenwart von HgS0, zum
Maskieren des Chlorid-Ions und von Ag2504 als Katalysator aufgeschlossen.
Zur Detektion wird die Abnahme der spektralen Absorption des gelben
Cr(VI) bei 420 nm herangezogen. Die Kalibrierung erfolgte mit Oxalsdure,
wobei eine 0.1 N Oxalsaure einen CSB von 800 mg/1 02 hat.

Da Proben, die im Verlauf der Oxidationsreaktion der organischen Sub-
stanz mit Fentons Reagenz entnommen wurden, noch H202 enthalten, das
ebenfalls von Kaliumdichromat in schwefelsaurer Losung oxidiert wird,
mu3 der durch H202 hervqrgerufene "scheinbare" CSB vom gemessenen CSB
abgezogen werden. Experimentell wurde gefunden, daB eine Losung mit
C(H202)=1 mmo1/1 einen CSB von 14.8 + 0.4 mg/1 0, hervorruft (theore-

tischer Wert: 16.0 mg/1 02).




~ 90 -

Die Abweichungen der nach diesem automatisierten Verfahren bestimmten
CSB-Werte von den theoretisch berechneten CSB-Werten betrdgt beispiels-
weise fiir 42 Einzelbestimmungen von p-Toluolsulfonsaure-Ausgangslosun-
gen: -3.0 % 1.9 %. _

Bei der anderen Modellsubstanzen Anilin, pritropheno1 und 2,4-Dichlor-
phenol konnte dieses Verfahren nicht angewéndet werden, da die erhal-
tenen Schreibersignale nicht auswertbar waren. Hier Tieferte die nach-
folgende CSB-Bestimmungsmethode die besser mit der Theorie iiberein-
stimmenden Werte.

6.2.4.2. CSB-Bestimmung nach Wagner (72)

In einem 500 m1 Sch1iff-Erlenmeyerkolben werden zu 5 ml der Probe und

50 ml1 bidestilliertem Wasser 1 g (ca. 1 Spatelspitze) HgO gegeben. An-
schliefend werden 50 m1 Chromschwefelsaure zugefiigt und die Losung 2 h
Tang bei 140 °C im Trockenschrank gehalten. Nach Beendigung der Oxida-
tion wird das nicht verbrauchte Dichromat mit Ammoniumeisen(II)sulfat

mit Ferroin als Indikator zuriicktitriert. Parallel zu jeder Untersuchungs-
serie werden zwei Blindproben in der gleichen Weise behandelt.

6.2.5. TOC-Bestimmung

Die Messung des totalen organischen Kohlenstoffes erfolgte mit einem
Beckman Total Carbon Analyser Model 915, wobei zur Kalibrierung Oxal--
sdure-LOsungen bekannten Kohlenstoffgehaltes eingesetzt wurden. 15 P]
der Probe werden direkt in das Verbrennungsrohr eingespritzt und bei
900 °C katalytisch zu CO2 verbrannt, dessen Konzentration mit einem
IR-Detektor registriert wird.

6.2.6. BSBS-Bestimmung

Der ‘biochemische Sauerstoffbedarf in fiinf Tagen, diejenige Menge an
Sauerstoff, die von Mikroorganismen zur biochemischen Oxidation der ab-
baubaren organischen Wasserinhaltsstoffe bei 20 Oc erforderlich ist,
wurde mit dem Voith-Sapromaten gemessen.

Dazu wurde zu 225 ml der auf pH=6.5-7.5 eingestellten Probeldsung

25 m1 verkeimtes Wasser (Ablauf der biologischen Stufe der KfK-Klar-
anlage) sowie eine definierte Menge an anorganischen Nahrsalzen ge-
geben.
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Das Sapromat-Verfahren beruht darauf, da® das durch die Mikroorga-
nismentdtigkeit entstehende CO2 an festem KOH adsorbiert und der ver-
brauchte Sauerstoff elektrolytisch nachgeliefert wird, so daB im Re-
aktionsgefdaB immer ein konstanter Druck herrscht.

6.2.7. pH-Messung und -Regelung

Der pH-Wert wurde mit einer kombinierten Glaselektrode vom Typ N 65
der Firma Schott und einem pH-Meter "Knick-Portamess 902" gemessen.
Zum Konstanthalten des pH-Wertes diente eine pH-Regeleinheit bestehend
aus einem Dulcometer-pH-Steuergerdt und einer ProMinent-Pumpe, beide
Gerdte von der Firma Chemie und Filter GmbH (cfg), Heidelberg.

6.2.8. Sauerstoff-Messung

Die Bestimmung der Konzentration des im Wasser geldsten Sauerstoffes
erfolgte mit der MeRgerdte/Sauerstoffelektroden -Kombination OXI 39/
Eo 12 der Firma WTW, Weilheim. Das membranpolarometrische Verfahren
beruht auf der Polarisation einer Goldkathode und einer Silberanode
in einem Kaliumchlorid-Elektrolyt-Gel.

Die Eichung der Elektrode wurde wie folgt vorgenommen:

1) - der untere Eichpunkt der Elektrode mit 0.0 mg/1 O2 1aRt sich
durch Eintauchen der Elektrode in eine sauerstofffreie 3 %ige
Natriumsulfit-Losung ermitteln,

- zur Festlegung des oberen Eichpunktes bedient man sich des Henry'schen

Gesetzes, nach dem die Sattigungskonzentration des Sauerstoffes in
waBriger Losung dem Partialdruck des Sauerstoffes im Gasgemisch pro-
portional ist. Die Sdttigungswerte des Sauerstoffes in Luft sind
bei Normaldruck fiir verschiedene Temperaturen tabelliert,

2) Da der MeRbereich des verwendeten Gerates nur zwischen o.0 und 30.0
mg/ 1 0, betragt, bei Begasung mit reinem Sauerstoff jedoch Sauer-
stoffkonzentrationen bis zu 40.0 mg/1 O2 auftreten, wurde in diesen
Fallen eine Relativmessung vorgenommen. Dazu wurde der obere Eich-
punkt bei Sdttigung mit reinem Sauerstoff auf einen beliebigen Ska-
lenwert, z.B. 27.0 mg/ Oz,eingeste11t und die dann abgelesenen Mef3-
werte zu diesem Sattigungswert in Beziehung gesetzt.
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Mit Hilfe dieser letztgenannten Methode 13Bt sich die Konzentration an
gelostem Sauerstoff zwischen o.0 mg/] 02 und der Sdttigung mit reinem
Sauerstoff recht gut bestimmen, wie vergleichende Messungen mit zwei
SauerstoffmeRgerdten gleichen Typs zeigten:

MeBgerdt A wurde "normal" nach 1) geeicht und betrieben, mit MeBgerdt B
wurde die Relativmessung nach 2) durchgefiihrt. Die Versuchstemperatur
betrug 25 OC, der TagesTuftdruck 765 Torr, damit ist der Sdttigungswert
fur Luft: (765/760)x8.11= 8.16 mg/1 0,. Da der Sauerstoffgehalt der

Luft 20.946 % betrdgt, sollte bei Sattigung mit reinem Sauerstoff eine
Konzentration von 39.0 mg/] 02 in der Losung vorliegen. Tabelle 29 zeigt
die mit MeBgerat A direkt gemessene und die aus den MeBdaten des MeBge-
rdtes B berechneten Sauerstoffkonzentrationen, die sich nur um maximal
3.3 % voneinander unterscheiden. Verwendet wurden die Daten eines p-TS-
Okidationsversuches zur Bilanzierung des Sauerstoffes (Kapitel 3.2.1.2.).

Tabelle 29: Bestimmung der Sauerstoffkonzentration durch Absolut- und
Relativmessung mit Hilfe zweier SauerstoffmeBgerdte

. Abso]utmgssung Relatiyv messung
Messgerdt A Messgerat B
min mg/ 1 O2 Skalenteile #%Sdttigung mg/1 O, berech.
0.0 >30.0 1) 27.0 loo.o 39.0
0.5 28.0 18.8 69.6 27.2
l.o 27.5 18.4 68.1 26.6
2.5 26.5 17.8 65.9 25.7
7.0 24.9 17.0 63.0 24.6
lo.o 24.5 16.7 61.8 24,1
15.0 23.0 15.9 58.9 23.0
30.0 19.6 13.7 50.7 19.8
60.0 13.4 9.2 34.1 13.3
9.0 7.6 5.4 20.0 7.8
1

) auBerhalb des MeBbereiches
6.2.9. Verwendete Chemikalien

30 %iges H,0, - "Perhydrol" Merck 721o
(NH4)2Fe(SO4)2x6 H,0 Merck 3792
Toluolsulfonsdure-4-monohydrat Merck 9613

Anilin Merck 1261
p-Nitrophenol ' Fluka

2,4-Dichlorpheno] Merck-Schuchard 820 447

Die Konzentrationsangaben im Text beziehen sich immer auf loo %iges H292__
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