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KURZZUSAMMENFASSUNG 

Die im Folgenden vorgestellten Untersuchungsergebnisse wurden im Rahmen einer Ab-

schlussarbeit am Lehrstuhl Wassertechnik und Siedlungswasserbau der Brandenburgischen 

Technischen Universität Cottbus-Senftenberg gewonnen. Aufgabenstellung der Arbeit waren 

Betrachtungen zur Kinetik der Eisen(II)-Oxidation in einem Modellwasser und in zwei realen 

Grundwässern. Als Modellwasser diente Cottbuser Leitungswasser. Der pH-Wert wurde durch 

0,1-molare Salzsäure variiert und die Zugabe der Eisen(II)-Ionen erfolgte mit Eisen(II)-sulfat-

Heptahydrat. Als Realwässer fanden zwei Grundwässer vom Campus der BTU Cottbus-Senf-

tenberg Verwendung. 

Im Modell konnte neben dem Einfluss des pH-Wertes zwischen 6,1 und 7,7, dem Effekt des 

Sauerstoffgehaltes zwischen 2,6 und 6,3 mg/l und dem Einfluss der Eisen(II)-Startkonzentra-

tion im Bereich von 3 bis 9 mg/l exemplarisch die Abhängigkeit von der Temperatur untersucht 

werden. Die Realversuche erlaubten aufgrund unterschiedlicher Belüftungsverhältnisse eine 

Betrachtung des Effektes des pH-Wertes zwischen 6,6 und 7,0 in Realwasser 1 und 6,8 und 

7,3 in Realwasser 2. Die Abhängigkeit der Oxidationskinetik zweiter Ordnung vom pH-Wert 

wurde sowohl im Modell als auch in den Realversuchen bestätigt, wohingegen die Abhängig-

keit erster Ordnung vom Sauerstoffgehalt im Modell nur tendenziell erreicht wurde. Erwar-

tungsgemäß konnte kein Einfluss der Eisen(II)-Startkonzentration festgestellt werden. Eine 

Zunahme der Temperatur um 10 °C führte im Modell zu einer Steigerung der Reaktionsge-

schwindigkeit um den Faktor 2,4.  

Die ermittelten Geschwindigkeitskonstanten liegen für die Modellversuche bei nahezu erreich-

ter Sauerstoffsättigung und Probentemperaturen zwischen 21 und 30 °C bei 

1,82 ∙ 10-11 mol/(min ∙ l). Aus den Realversuchen wurden mittlere Oxidationsraten von 

2,3 ∙ 10-13 mol/(min ∙ l) und 7,6 ∙ 10-14 mol/(min ∙ l) für die beiden Realwässer berechnet, wobei 

die Temperaturen im Mittel bei 16 und 14 °C lagen.  

Eine Übertragbarkeit der Modellergebnisse auf die Realversuche ist schwierig. Es konnte fest-

gestellt werden, dass die Abweichungen der Reaktionsgeschwindigkeiten zwischen Modell- 

und Realversuchen nicht nur auf den Einfluss der Temperatur und des pH-Wertes, sondern 

ebenso auf hemmende Effekte durch Wechselwirkungen mit Wasserinhaltsstoffen zurückzu-

führen sind. Eine genauere Charakterisierung derselben war im Rahmen der durchgeführten 

Versuche nicht vorgesehen. Die eingesetzte Methodik der Realversuche hat sich als durchaus 

praktikabel erwiesen. Es konnte ein sehr guter Belüftungseffekt erreicht werden, wohingegen 

die angewandte Belüftungsdauer jedoch nicht zur Einstellung der pH-Werte der jeweiligen 

Gleichgewichte ausreichte. 
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1 EINLEITUNG 

Unbelüftete Grundwässer weisen meist relevante Gehalte an zweiwertigen Eisen-Verbindun-

gen auf. Für die Umwelt sowie gesundheitlich ist Eisen im Wasser im Allgemeinen unbedenk-

lich. Allerdings wird eisenhaltiges Grundwasser durch Belüftung trüb und es entstehen gelb- 

bis rotbraune Flocken. Das Wasser bekommt einen tintigen Geschmack, kann korrosive Wir-

kung entfalten und Ablagerungen, etwa im Rohrnetz, verursachen. Soll Grundwasser als Trink-

wasser verwendet werden, so sollte folglich Wasser mit einem Gehalt von über 0,05 mg Fe/l 

enteisent werden (Weigelt, 2007) und nach der Aufbereitung ist ein Gehalt unterhalb von 

0,02 mg Fe/l anzustreben (DVGW 2005). Der Grenzwert für Trinkwasser liegt laut Trinkwas-

serverordnung bei 0,2 mg Fe/l (BMG, 2011). Auch bei Grubenwasser und Sümpfungswasser, 

welches als Brauchwasser verwendet oder in ein Oberflächengewässer abgeleitet werden soll, 

kann eine Entfernung des gelösten Eisens erforderlich sein. Die Enteisenung zählt somit zu 

den gebräuchlichsten und wichtigsten Aufgaben im Bereich der Aufbereitung von Grundwäs-

sern.  

Chemisch betrachtet ist bei der Enteisenung zunächst die Oxidation der zweiwertigen Eisen-

Verbindungen zu Eisen(III)-Hydroxyverbindungen von Relevanz. Die Abtrennung der schwer 

löslichen Eisen(III)-Verbindungen wird technisch im Allgemeinen durch eine Filtration reali-

siert. Um eine Behandlungsanlage zur Enteisenung optimal auslegen zu können, sind Kennt-

nisse über die Geschwindigkeit der Oxidationsreaktion erforderlich. 

Der Prozess der Oxidation verläuft über mehrere Teilschritte und verschiedene Reaktionsme-

chanismen, sodass sich ein komplexes Wirkungsgefüge seiner Kinetik ergibt. Viele Parameter 

üben Einfluss auf die Geschwindigkeit und den Verlauf der Reaktion aus und sind somit zu 

berücksichtigen. 

Bereits zahlreiche Arbeiten widmeten sich der Untersuchung der Kinetik der Eisen(II)-Oxida-

tion. Insbesondere für die Auslegung der technischen Eisenfiltration liegen ausführliche Be-

rechnungsgrundlagen vor. 

Im Rahmen dieser Arbeit soll der Einfluss relevanter Parameter auf die Geschwindigkeit der 

Eisen(II)-Oxidation im Modell und vergleichend dazu mit Realwässern untersucht werden. Es 

werden Erkenntnisse darüber angestrebt, ob sich die theoretischen Gleichungen zur Kinetik 

der Eisen(II)-Oxidation und die im Modell gewonnenen Ergebnisse auf die Experimente mit 

Realwässern übertragen lassen. Zudem ist es Ziel der Arbeit, methodische Erfahrungen zur 

Charakterisierung einer geeigneten Untersuchungsmethodik vor allem für Feld-Versuche be-

züglich der passiven Grubenwasserbehandlung zu erlangen. 
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2 THEORETISCHE GRUNDLAGEN 

2.1 Eisen im Grundwasser 

Eisen zählt zu den zehn häufigsten Elementen der Erde und ist mit einem Massenanteil von 

4,70 % an der Erdhülle dort das vierthäufigste Element (Binder, 1999). Das Schwermetall 

kommt in der Erdkruste vor allem in Form oxidischer, sulfidischer und carbonatischer Erze vor 

(Hancke und Wilhelm, 2003). Im Wasser liegt Eisen abhängig vom Redoxpotential und somit 

vom vorhandenen gelösten Sauerstoff entweder in gut löslicher zweiwertiger oder in schlecht 

löslicher dreiwertiger Form vor. Bei der Grundwasserbildung versickert sauerstoffgesättigtes 

Wasser mit folglich positivem Redoxpotential. Aufgrund der Stoffwechselprozesse der Mikro-

organismen im Boden wird der im Wasser gelöste Sauerstoff verbraucht und das Redoxpo-

tential wird negativ. Dieses sauerstoffarme bis sauerstofffreie Grundwasser tritt mit den Eisen-

erzen in Kontakt. Durch die Aktivität anaerober Mikroorganismen, welche die vorhandenen 

dreiwertigen Eisenverbindungen als Elektronenakzeptoren nutzen, werden wasserlösliche 

zweiwertige Eisenverbindungen gebildet. Laut Weigelt (2007) liegt der Gehalt an gelöstem 

Eisen im Grundwasser je nach umgebendem Gestein für gewöhnlich zwischen 0,1 und 

10,0 mg/l. Tritt das Grundwasser an die Oberfläche oder wird auf anderem Wege belüftet, so 

kommt es wiederum zur Oxidation der zweiwertigen Eisenverbindungen. 

2.2 Gasaustausch und mechanische Entsäuerung 

Der Begriff Gasaustausch umfasst sowohl das Eintragen gasförmiger Stoffe in die Was-

serphase und dortige Absorption als auch das Austragen derselben aus der wässrigen Lö-

sung, auch als Desorption bezeichnet. Im Zuge der Wasseraufbereitung ist einerseits das Ein-

tragen von Luftsauerstoff und andererseits das Ausgasen von Kohlenstoffdioxid sowie 

flüchtiger Stoffe wie Methan und Schwefelwasserstoff von Interesse.  

Die Absorption von Sauerstoff hat eine Erhöhung des Redoxpotentials zur Folge, wodurch es 

zur Oxidation gelöster reduzierter Verbindungen wie zweiwertiger Eisen- oder Manganverbin-

dungen kommt. Durch den Austrag von Kohlenstoffdioxid wird der Gehalt der freien Kohlen-

säure im Wasser vermindert und es kommt zu einem Anstieg des pH-Wertes und einer Ver-

minderung der Basenkapazität. Dies wird als mechanische Entsäuerung bezeichnet.  
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Das thermodynamische Gleichgewicht zwischen Luft- und Wasserphase wird durch das Ge-

setz von Henry-Dalton beschrieben (Karger et al., 2008). Demnach ist die Gleichgewichtskon-

zentration ci des Gases in der flüssigen Phase proportional zum Partialdruck pi des Gases in 

der Luftphase.  

ci  =  KH  ∙  pi (1) 

Der Proportionalitätsfaktor KH wird als Henry-Konstante bezeichnet und ist abhängig vom je-

weiligen gasförmigen Stoff, vom wässrigen Medium, von der Temperatur und vom Gesamt-

druck (Bächle und Wingrich, 2004). Laut Gimbel (1989) ist die Abhängigkeit vom Gesamtdruck 

und von weiteren Inhaltsstoffen im Wasser in den meisten praktischen Fällen vernachlässigbar 

gering.  

Häufig wird das Gesetz von Henry-Dalton auch in folgender Form angewendet (Grohmann 

und Nissing, 2002).  

ci  =  Kb  ∙  
pi 

0,0224⁄  (2) 

Kb ist hierbei der Bunsen‘sche Absorptionskoeffizient, welcher ebenfalls von der Temperatur 

und vom Gesamtdruck abhängig ist. Tabelle 2-1 gibt Werte der Henry-Konstante und des Bun-

sen‘schen Absorptionskoeffizienten im Temperaturbereich von 0 bis 30 °C für eine wässrige 

Lösung bei Normaldruck wieder. 

Tabelle 2-1: Henry-Konstante und Bunsen‘scher Absorptionskoeffizient für Sauerstoff in wässriger Lö-
sung bei Normaldruck (nach Gimbel, 1989 sowie Grohmann und Nissing, 2002) 

Temperatur [°C] 0 5 10 20 30 

KH [mol/(m3·bar)] 2,1530 1,8880 1,6740 1,3660 1,1480 

Kb [1/bar] 0,0489 0,0429 0,0380 0,0310 0,0261 

 

Begrenzt wird der Gasaustausch durch die Löslichkeit des Gases in wässriger Lösung (Wei-

gelt, 2007). Die Sättigungskonzentration ß(i) ist abhängig vom Absorptionskoeffizienten und 

somit von der Temperatur und dem Druck. Sie lässt sich mit Hilfe der molaren Masse M(i) aus 

Formel (2) wie folgt berechnen. 

ß(i)  =  Kb  ∙  M(i)  ∙  
pi

0,0224⁄  (3) 

Tabelle 2-2 und Abbildung 2-1 geben die Sättigungskonzentrationen im Temperaturbereich 

von 0 bis 35 °C für in wässriger Lösung gelösten Sauerstoff wieder. Es ist kein eindeutiger 

funktionaler Zusammenhang zur Temperatur ersichtlich. Für den Temperaturbereich zwischen 

5 und 35 °C ist jedoch eine gute Annäherung mit Hilfe einer Exponentialfunktion möglich. 
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Tabelle 2-2: Sättigungskonzentrationen von Sauerstoff in Wasser bei 1 bar (nach Grohmann 
und Nissing, 2002) 

Temperatur [°C] 0 5 10 20 30 35 

ß(O2) [mg/l] 14,8 12,6 11,0 9,1 7,5 7,0 

 

Abbildung 2-1: Graphische Darstellung der Sättigungskonzentration von Sauerstoff in 
wässriger Lösung bei 1 bar in Abhängigkeit von der Temperatur (nach 
Grohmann und Nissing, 2002) 

Bei einem großen Verhältnis der Luftphase zur Wasserphase ist damit zu rechnen, dass durch 

den Gasaustausch die Sättigungskonzentration von Sauerstoff nahezu erreicht wird. Erst bei 

einer Begrenzung des Luft-Wasser-Verhältnisses ist eine Veränderung des Partialdruckes für 

Sauerstoff zu berücksichtigen und somit die Einstellung des thermodynamischen Gleichge-

wichts nach Gleichung (1). 

Kinetisch betrachtet folgt der Gasaustausch einer Reaktion erster Ordnung bezüglich der Dif-

ferenz der Konzentration c(t) zum Zeitpunkt t zur Gleichgewichtskonzentration cG (Weigelt, 

2007). Gemäß Weigelt (2007) ergeben sich durch Integration folgende Gesetze für die Aus-

gasung (4) und für die Belüftung (5). 

c(t)  =  c0  ∙  e
-k∙t

 (4) 

c(t)  =  cG  -  (cG  -  c0)  ∙  e-k∙t (5) 

Es ist zu erkennen, dass eine exponentielle Annäherung an die Gleichgewichtskonzentration 

erfolgt. Die Gleichgewichtskonzentration selbst wird demzufolge erst nach unendlich langer 

Zeit erreicht. Der Wert der Geschwindigkeitskonstante k ist dabei vom auszutauschenden Stoff 

und seinen Eigenschaften, vom Durchmischungsgrad der beiden Phasen und von der Aus-

dehnung der wirksamen Grenzfläche abhängig (Bächle und Wingrich, 2004).  
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Bei der mechanischen Entsäuerung ist im Zuge der exponentiellen Abnahme des CO2-Gehal-

tes ein logarithmischer Anstieg des pH-Wertes zu beobachten. Der pH-Wert lässt sich in einem 

Bereich zwischen 5 und 8 durch folgende Gleichung abschätzen (nach Weigelt, 2007). 

pH = pK1 +  lg
c(HCO3

- )

c(CO2)
  -  0,04 √IS (6) 

Dabei beträgt pK1 bei einer Temperatur von 20 °C 6,36, bei 15 °C 6,63. Der Einfluss der Io-

nenstärke IS in mmol/l ist für die meisten Wässer vernachlässigbar gering (Weigelt, 2007). Der 

Gehalt an Hydrogencarbonat c(HCO3
-) entspricht der Säurekapazität des Wassers und bleibt 

beim Gasaustausch bis unterhalb eines pH-Wertes von etwa 7,8 unverändert. Die Berechnung 

des Gasaustausches in geschlossenen Systemen und des sich währenddessen einstellenden 

pH-Wertes erfordert im Allgemeinen wegen der Komplexität der Prozesse den Einsatz ge-

ochemischer Modellierungsprogramme. 

2.3 Oxidation von Eisen(II) zu Eisen(III) 

Aufgrund des Eintrags von Sauerstoff in reduzierte Grundwässer kommt es zur Oxidation der 

vorhandenen gelösten zweiwertigen Eisen-Verbindungen. Stark vereinfacht verläuft diese Re-

aktion gemäß der nachstehenden Gleichungen (Salmon und Malmström, 2002). 

4 Fe2+ + O2 + 4 H+ → 4 Fe3+ + 2 H2O (7) 

Fe3+ + 3 H2O → Fe(OH)3 + 3 H+
 (8) 

Die oxidierten Eisen-Ionen hydrolysieren nach Gleichung (8) zu amorphem Eisenhydroxid so-

wie zu anderen Eisen(III)-Hydroxyverbindungen. Durch die Reaktion werden Hydroxoniumio-

nen freigesetzt und es kommt zur Ansäuerung des Wassers. Anhand der Reaktionsstöchio-

metrie lässt sich ermitteln, dass je mg Eisen(II) 0,14 mg Sauerstoff verbraucht und 

0,0357 mmol/l Hydroxoniumionen gebildet werden (Böhler, 1999).  

Allerdings liegen bereits die Eisen(II)-Ionen je nach pH-Wert als Hydrolyseprodukte vor. Bei 

niedrigen pH-Werten dominieren freie Eisen(II)-Ionen, bei höherem pH-Wert liegt ein immer 

größerer Anteil in bereits hydrolysierter Form als FeOH+ und Fe(OH)2 vor (Millero, 2001). Dies 

hat Einfluss auf den Verlauf der Reaktion (Wehrli, 1990). 

Eine genauere Betrachtung der Mechanismen der Oxidation unter Berücksichtigung der zwi-

schenzeitlich gebildeten reaktiven Sauerstoffspezies (Hyperoxid-Anion O2
• , Hydroxyl-Radikal 

OH• und Wasserstoffperoxid H2O2) liefert die folgenden Teilreaktionen (King et al., 1995). 

Fe2+ + O2 → Fe3+ + O2
  ∙− (9) 
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Fe2+ + O2
  ∙− + 2 H+ → Fe3+ + H2O2 (10) 

Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + OH− + OH∙ (11) 

Fe2++ OH∙→ Fe3++ OH−
 (12) 

Laut Pham und Waite (2008) sind als bedeutendste Reaktionen Gleichung (9) und (10) anzu-

sehen, wohingegen der Einfluss des Hydroxyl-Radikals nach Gleichung (12) als unbedeutend 

einzuschätzen ist. Die Oxidation durch Wasserstoffperoxid gemäß Gleichung (11) ist bei ho-

hen Eisen(II)-Konzentrationen und im späteren Verlauf der Oxidationsreaktion zu beachten 

(Pham und Waite, 2008). 

Neben der beschriebenen homogenen Oxidation spielt auch die autokatalytische Reaktion an 

der Oberfläche des bereits ausgefallenen Eisenhydroxids eine Rolle (Groth und Czekalla, 

2004). Dabei werden zunächst die Eisen(II)-Ionen adsorbiert und dann oxidiert sowie hydroly-

siert. Von Bedeutung ist auch der Einfluss von Eisenbakterien wie Gallionella ferruginea, Thi-

obacillus ferrooxidans oder Leptotrix ochracea, welche in der Lage sind Eisen(II) zu oxidieren 

und in Form von Eisen(III)-Oxihydraten auszufällen (Böhler, 1999). Zwar sind in fast allen na-

türlichen Wässern Eisenbakterien enthalten, doch ihre Wirkung auf die Oxidation der Eisen(II)-

Ionen ist erst nach der Besiedelung von Oberflächen durch die Bakterien von Relevanz 

(DVGW, 2005). Bei der Enteisenung in Filteranlagen im Zuge der Wasseraufbereitung sind 

die autokatalytische Reaktion und der Einfluss der Mikroorganismen von großer Bedeutung 

(Groth und Czekalla, 2004). 

2.4 Kinetik der Eisen(II)-Oxidation 

Die homogene Oxidationsreaktion verläuft für pH-Werte oberhalb von 3,5 laut Singer und 

Stumm (1970) nach folgendem Zeitgesetz. 

- 
∂[Fe(II)]

∂t
 = k ∙ [OH−]2 ∙ pO2

 ∙ [Fe(II)] (13) 

Es liegt folglich eine Reaktionskinetik erster Ordnung bezüglich des Sauerstoffpartialdrucks 

pO2 und der Eisen(II)-Konzentration [Fe(II)] sowie zweiter Ordnung bezüglich der Hydroxylio-

nenkonzentration [OH-] vor. Eine Erhöhung des pH-Wertes um eine Einheit bewirkt demzu-

folge eine Geschwindigkeitssteigerung um den Faktor 100. Die Geschwindigkeitskonstante k 

beträgt bei 20 °C 8,0 (± 2,5) ∙ 1013 l2/(min ∙ atm ∙ mol2) (Singer und Stumm, 1970 in Verbindung 

mit Stumm und Morgan, 1996).  

Davison und Seed (1983) untersuchten die Eisen(II)-Oxidation in natürlichem Seewasser und 

in synthetischem Wasser und kamen zu dem Ergebnis, dass die Geschwindigkeitskonstanten 
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für das Zeitgesetz nach Gleichung (13) in beiden Fällen in der gleichen Größenordnung lagen. 

Sie ermittelten bei 10 °C in einem pH-Wert-Bereich von 6,5 bis 7,4 eine Konstante k von 

2 ∙ 1013 l2/(min ∙ atm ∙ mol2). Die Werte schwankten dabei zwischen 1,5 und 

3 ∙ 1013 l2/(min ∙ atm ∙ mol2). 

Unterhalb eines pH-Wertes von 3,5 verläuft die Reaktion unabhängig vom pH-Wert nach nach-

stehendem Zeitgesetz (Singer und Stumm, 1970). 

- 
∂[Fe(II)]

∂t
 = k'  ∙ pO2

 ∙ [Fe(II)] (14) 

Die Geschwindigkeitskonstante k‘ beträgt dabei bei 25 °C 1 ∙ 107 1/(min ∙ atm) (Singer und 

Stumm, 1970). 

Laut Millero (1985) hat Gleichung (13) erst oberhalb eines pH-Wertes von 5,0 Gültigkeit und 

Gleichung (14) für pH-Werte unterhalb von 2,0. Für pH-Werte zwischen 2,0 und 5,0 ergibt sich 

eine Abhängigkeit erster Ordnung von der Hydroxylionenkonzentration (Millero, 1985). 

- 
∂[Fe(II)]

∂t
 = k ∙ [OH−] ∙ pO2

 ∙ [Fe(II)] (15) 

Das Zeitgesetz nach Gleichung (13) kann laut Millero (2001) auch in folgender Form darge-

stellt werden. 

- 
∂[Fe(II)]

∂t
 = kH ∙ 

[O2(aq)]

[H+]2
 ∙ [Fe(II)] (16) 

Dabei beträgt die Geschwindigkeitskonstante kH bei 20 °C 3 ∙ 1012 mol/(min ∙ l) und es liegt 

eine Abhängigkeit erster Ordnung von der Sauerstoffkonzentration [O2(aq)] in der wässrigen 

Lösung und zweiter Ordnung von der Hydroxoniumionenkonzentration [H+] und somit vom pH-

Wert vor (Millero, 2001).  

Die Abhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit vom pH-Wert ist laut Millero (1985), Wehrli 

(1990) sowie Salmon und Malmström (2004) auch dadurch erklärbar, dass mit steigenden pH-

Werten die Hydrolyseprodukte von Eisen(II) an Bedeutung gewinnen. In Form von Hydroxy-

Komplexen sind die Eisen(II)-Ionen schneller bereit, mit Sauerstoff zu reagieren. 

Für die Reaktionskinetik gilt dann nachstehendes Zeitgesetz mit k0 = 7,9 ∙ 106 l/(mol ∙ s), 

k1 = 25 l/(mol ∙ s) und k2 = 7,9 ∙ 106 l/(mol ∙ s) (Wehrli, 1990). 

- 
∂[Fe(II)]

∂t
 =( k0 ∙ [Fe(II)]+ k1 ∙ [FeOH+]+ k2 ∙ [Fe(OH)2]) ∙ [O2(aq)] (17) 

Abbildung 2-2 gibt einen Eindruck davon, in welchen pH-Wert-Bereichen welche Eisen(II)-

Spezies in Bezug auf die Reaktionsgeschwindigkeit dominieren. Da mit steigendem pH-Wert 
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die Hydrolyseprodukte verstärkt auftreten und für die einzelnen Geschwindigkeitskonstanten 

k2 > k1 > k0 gilt, nimmt die Oxidationsrate in Summe zu. 

 

Abbildung 2-2: Relativer Beitrag der Eisen(II)-Spe-
zies zur Reaktionsgeschwindigkeit 
(Salmon und Malmström, 2002) 

Bei Sauerstoffüberschuss und ausreichender Pufferung reduzieren sich die Gleichungen (13) 

und (16) zu einem Zeitgesetz pseudoerster Ordnung (Davison und Seed, 1983). 

- 
∂[Fe(II)]

∂t
 = kexp ∙ [Fe(II)] (18) 

Für die Geschwindigkeitskonstante kexp in 1/min gilt dabei in Verbindung mit Gleichung (16) bei 

20 °C nachstehender Sachverhalt. 

kexp= 3 ∙ 10-12 ∙ [O2(aq)] ∙ 102 ∙ pH
 (19) 

Abbildung 2-3 stellt die Werte der Geschwindigkeitskonstante kexp in Abhängigkeit vom 

pH-Wert für verschiedene Sauerstoffkonzentrationen dar und Abbildung 2-4 zeigt die Abhän-

gigkeit der Geschwindigkeitskonstante kexp vom Sauerstoffgehalt für verschiedene pH-Werte. 

Durch Integration ergibt sich aus dem Zeitgesetz nach Gleichung (18) folgende Gleichung. 

[Fe(II)] = c0 ∙  e -kexp∙ t
 (20) 

Dieser zufolge ist die Konzentration an Eisen(II) zum Zeitpunkt t abhängig von der Anfangs-

konzentration an Eisen(II) c0 und der Geschwindigkeitskonstante kexp. Für die Oxidation von 

5 mg/l Eisen(II) bei einem Sauerstoffgehalt von 8 mg/l und einer Temperatur von 20 °C erge-

ben sich daraus die in Abbildung 2-5 dargestellten exponentiellen Reaktionsverläufe. 
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Abbildung 2-3: Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstante kexp bei 20 °C vom pH-
Wert für Sauerstoffgehalte zwischen 2,0 und 9,5 mg/l 

 

Abbildung 2-4: Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstante kexp bei 20 °C vom Sau-
erstoffgehalt für pH-Werte zwischen 5 und 7 

 

Abbildung 2-5: Theoretischer Reaktionsverlauf bei 20 °C, 8 mg/l Sauerstoff und einer 
Eisen(II)-Startkonzentration von 5 mg/l 
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Bei der autokatalytischen Oxidation an Oberflächen kommt es aufgrund der Adsorption der 

Eisen(II)-Ionen an den Eisen(III)-Hydroxyverbindungen (siehe Gleichung (21)) zu einem be-

schleunigten Elektronentransfer (Wehrli, 1990). 

>FeIIIOH + Fe2+ →  >FeIII-O-FeII++ H+
 (21) 

Die autokatalytische und die homogene Eisen(II)-Oxidation verlaufen parallel und haben beide 

Anteil an der Reaktionsgeschwindigkeit. Für pH-Werte zwischen 4 und 7 dominiert laut Salmon 

und Malmström (2002) die autokatalytische Reaktion an Oberflächen gegenüber der homoge-

nen Oxidationsreaktion. Mit zunehmendem pH-Wert nimmt wiederum die Bedeutung des ho-

mogenen Reaktionsverlaufes aufgrund der Bildung der Eisen(II)-Hydrolyseprodukte zu. Laut 

Wehrli (1990) wird die Oxidationsrate an Oberflächen rSurf durch folgenden Ausdruck mit 

kSurf = 5,0 l2/(mol ∙ m2 ∙ s) beschrieben. 

rSurf  = - 
∂[Fe(II)]

∂t
 = - kSurf ∙ [ FeIII-O- FeII+] ∙ [O2(aq)] (22) 

2.5 Einflussfaktoren auf die Reaktionsgeschwindigkeit 

Neben dem pH-Wert und der Sauerstoffkonzentration, die in den Gleichungen (13) bis (17) 

bereits berücksichtigt werden, nehmen insbesondere die Temperatur und mikrobiologische 

Aktivitäten Einfluss auf die Geschwindigkeit der homogenen Oxidationsreaktion. Darüber hin-

aus steht die Kinetik der Eisen(II)-Oxidation im Zusammenhang mit der Zusammensetzung 

des Wassers. Sie wird vor allem durch dessen Ionenstärke und komplexbildende Inhaltsstoffe 

wie Sulfat und organische Verbindungen beeinflusst (Millero, 1985 und Santana-Casiano et 

al., 2000). 

Der Einfluss der Temperatur wird für chemische Reaktionen generell mit Hilfe der Arrhenius-

Gleichung beschrieben (Stumm und Morgan, 1996). 

k = A ∙ e
−Ea

R ∙ T⁄
 (23) 

ln k = ln A – 
Ea

R ∙ T
 (24) 

Dieser zufolge fällt der Logarithmus der Geschwindigkeitskonstante linear mit dem Kehrwert 

der Temperatur ab. Aus der Steigung kann mit Hilfe der allgemeinen Gaskonstante R die Ak-

tivierungsenergie Ea der Reaktion berechnet werden. Gemäß Millero (2001) beträgt die Akti-

vierungsenergie für die homogene Eisenoxidation mit Sauerstoff 29 ± 2 kJ/mol, laut Stumm 

und Morgan (1996) beträgt sie 23 kcal/mol, was etwa 96 kJ/mol entspricht. Bei konstantem 
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pH-Wert bewirkt eine Temperaturerhöhung um 10 °C laut Groth und Czekalla (2004) eine Ge-

schwindigkeitssteigerung um den Faktor 2 bis 3, eine Erhöhung um 15 °C laut Stumm und 

Morgan (1996) eine Verzehnfachung der Reaktionsgeschwindigkeit. 

Mikrobiologische Prozesse haben laut DVGW (2005) erst dann einen Einfluss auf die Reakti-

onsgeschwindigkeit, wenn eine Besiedelung von Oberflächen durch die Mikroorganismen 

stattgefunden hat. Somit sind sie für die im Rahmen dieser Arbeit durchgeführten Experimente 

als unbedeutend einzuschätzen, sodass nicht weiter darauf eingegangen wird.  

Laut Davison und Seed (1983) sind der Einfluss der Ionenstärke und der Wasserinhaltsstoffe 

erst ab Gehalten relevant, die untypisch für natürliche Wässer sind. Eine Steigerung der Io-

nenstärke von 0 auf 1 mol/l führt zu einer Hemmung der Oxidationsreaktion um etwa den Fak-

tor 8 (Millero und Izaguirre, 1989). Untersucht wurde dieser Einfluss dabei in Natriumchlorid-

Lösung und bei pH-Werten zwischen 6 und 9. Allerdings haben verschiedene Anionen auf-

grund abweichender Mechanismen einen unterschiedlich stark hemmenden Effekt.  

Gemäß Millero (2001) verlangsamen Sulfat-Ionen den Oxidationsprozess durch die Bildung 

von Eisen(II)-Sulfat, wodurch die Reaktivität der Eisen(II)-Ionen verringert wird; die Zugabe 

von Magnesium-Ionen führt durch die Bildung von Magnesiumcarbonat ebenfalls zu einer 

Hemmung, da dadurch der beschleunigende Effekt des Carbonats verringert wird.  

Untersuchungen von Santana-Casiano, González-Dávila, Rodrı́guez und Millero (2000) in 

sauerstoffgesättigter Natriumchlorid-Lösung bei 25 °C und einem pH-Wert von 8 führten zu 

folgender Gleichung für den Einfluss der Ionenstärke auf die Geschwindigkeitskonstante pseu-

doerster Ordnung nach Gleichung (18). 

lg k = 15,351 + 0,565 √I – 1,388 I (25) 

Dies ergibt etwa eine Verringerung der Geschwindigkeitskonstante um den Faktor 7 bei einer 

Erhöhung der Ionenstärke von 0 auf 1 mol/l. 

Komplexbildende Wasserinhaltsstoffe sind vor allem organische Substanzen und führen laut 

Seibt (2000) im Allgemeinen zu einer Verringerung der Reaktionsgeschwindigkeit, da durch 

die Komplexbildung die Eisen(II)-Ionen stabilisiert werden. Santana-Casiano, González-

Dávila, Rodrı́guez und Millero (2000) führten dazu ebenfalls Experimente mit verschiedenen 

organischen Verbindungen in sauerstoffgesättigter 0,7-molarer Natriumchlorid-Lösung, gepuf-

fert durch Hydrogencarbonat, durch.  

Alanin und Glutaminsäure hatten keinen Einfluss auf die Reaktionsgeschwindigkeit. Die Zu-

gabe von EGTA (Ethylenglycol-bis(aminoethylether)-N,N,N′,N′-tetraessigsäure) führte zur Bil-

dung eines Eisen(II)-Komplexes und zu einer Hemmung der Oxidationsreaktion. Demgegen-

über ging die Zugabe von EDTA (Ethylendiamintetraessigsäure) mit einer Beschleunigung der 
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Reaktion einher, da es zur Bildung eines Eisen(III)-Komplexes kam. Bei Zugabe von Cystein 

kam die Oxidationsreaktion zum Erliegen und Eisen(III) wurde zu Eisen(II) reduziert. Es kann 

somit keine generelle Aussage über den Einfluss organischer Wasserinhaltsstoffe auf die Re-

aktionsgeschwindigkeit getroffen werden. 
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3 MATERIAL UND METHODEN 

Im Zuge der durchgeführten Experimente wurde zunächst mit einem Modellwasser und im 

Anschluss mit zwei verschiedenen Grundwässern gearbeitet. Im Voraus war jeweils eine Ana-

lyse der Wässer von Interesse, um deren Eignung für die geplanten Versuche zu überprüfen 

und ihre Eigenschaften zu charakterisieren. 

3.1 Modellwasser 

Tabelle 3-1: Analyseergebnisse des Modellwassers (nach Anga-
ben der LWG (LWG, 2012) bzw. eigene Analyse) 

Parameter 
Trinkwasser Wasserwerk  

Cottbus-Sachsendorf  

Ltf(20 °C) μS/cm 482 

pH - 8,5 

Temperatur °C k.A. 

KS4,3 mmol/l 3,12 

KB8,2 mmol/l 0,2 

Feges mg/l <0,02 

Fe2+ mg/l k.A. 

Fegel mg/l k.A. 

Mn2+ mg/l <0,005 

Al3+ mg/l <0,02 

Ca2+ mg/l 86 

Mg2+ mg/l 10,8 

Na+ mg/l 14 

K+ mg/l 2,1 

SO4
2- mg/l 90 

Cl- mg/l 25 

NO2
- mg/l <0,01 

NO3
- mg/l 2,1 

TIC mg/l k.A. 

TOC mg/l 2,2 

DOC mg/l k.A. 

NH4+-N mg/l <0,1 

NH4+ mg/l <0,1 

 

Als Modellwasser diente das Leitungswasser des Labors, welches vom Wasserwerk Cottbus-

Sachsendorf bereitgestellt wird. Um eine annähernd gleichbleibende Qualität bezüglich des 

pH-Wertes, des Sauerstoffgehaltes und der Puffereigenschaften zu erreichen, wurde dieses 
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in einem großen Behälter in Kontakt zur Atmosphäre bei Raumtemperatur aufbewahrt. Tabelle 

3-1 gibt Analyseergebnisse relevanter Parameter wieder. Die Titrationskurve ist in Anlage 1 

Abbildung A1-1 zu finden. 

Zur Variation der pH-Werte des Modellwassers wurde 0,1-molare Salzsäure verwendet. Die 

erforderliche Zugabe der Eisen(II)-Ionen wurde mit Hilfe einer Lösung von Eisen(II)-sulfat-Hep-

tahydrat (FeSO4 · 7 H2O) realisiert.  

3.2 Realwässer 

  

Abbildung 3-1:  Brunnen im Fakultätsgarten, Fakul-
tät 2 der BTU Cottbus-Senftenberg 

  

Abbildung 3-2: Brunnen am Zentralen Hörsaalge-
bäude der BTU Cottbus-Senftenberg 

Beide Realwässer stammen aus Brunnen auf dem Campus der BTU Cottbus-Senftenberg. Für 

den ersten Teil der Experimente mit Realwasser wurde das Grundwasser mit Hilfe des Brun-

nens im Fakultätsgarten der Fakultät 2 gewonnen (siehe Abbildung 3-1). Für den zweiten Ab-

schnitt der Realversuche wurde das Grundwasser des Brunnens am Zentralen Hörsaalge-

bäude der BTU verwendet (siehe Abbildung 3-2). Im Folgenden wird im Falle des 

Grundwassers aus dem Fakultätsgarten vom Realwasser 1 und im Falle dessen vom Zentra-

len Hörsaalgebäude vom Realwasser 2 gesprochen. 

Tabelle 3-2 fasst die Ergebnisse der Analysen der beiden Realwässer zusammen. Realwasser 

1 weist mit etwa 24 mg/l gelöstem Eisen einen relativ hohen Eisengehalt auf. Es kann davon 

ausgegangen werden, dass es sich dabei ausschließlich um zweiwertige Eisen-Ionen handelt. 

Die photometrische Bestimmung der Eisen(II)-Ionen ergab nur etwa 23 mg/l, jedoch unterliegt 

diese Messung einer gewissen Ungenauigkeit aufgrund der erforderlichen Verdünnung und 
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der eventuell bereits während der Probenentnahme und der anschließenden Filtration mit 

Spritzenvorsatzfiltern eintretenden Oxidationsreaktion. 

Tabelle 3-2: Analyseergebnisse der beiden Realwässer 

Parameter 
Brunnen Fakultät 2 

Realwasser 1 
Brunnen ZHG 
Realwasser 2 

Ltf(25 °C) μS/cm 806 1088 

pH - 6,31 6,67 

Temperatur °C 14,5 12,3 

KS4,3 mmol/l 3,03 3,12 

KB8,2 mmol/l 3,96 1,49 

Feges mg/l 24,4 5,556 

Fe2+ mg/l 22,8 3,47 

Fegel mg/l 24,2 7,901 

Mn2+ mg/l 2,11 0,6284 

Al3+ mg/l <0,0001 <0,001 

Ca2+ mg/l 101,2 114,7 

Mg2+ mg/l 19,8 16,08 

Na+ mg/l 20,3 62,82 

K+ mg/l 16,6 43,15 

SO4
2- mg/l 214,6 241,6 

Cl- mg/l 19,0 65,3 

NO2
- mg/l <0,1 <0,1 

NO3
- mg/l 0,28 0,79 

TIC mg/l 68,8 58,3 

TOC mg/l 1,3 5,3 

DOC mg/l 0,6 5,1 

NH4+-N mg/l 0,33 0,25 

NH4+ mg/l 0,43 0,32 

 

Der Gehalt an gelöstem Eisen im Realwasser 2 liegt bei etwa 8 mg/l und damit oberhalb des 

Gesamteisengehaltes von 5,6 mg/l. Es kann davon ausgegangen werden, dass es sich bei 

dieser Unstimmigkeit entweder um eine Messungenauigkeit oder einen methodischen Fehler 

handelt. Relevant für die folgenden Versuche ist jedoch insbesondere der Gehalt an zweiwer-

tigen Eisen-Ionen. Dieser liegt laut der photometrischen Messung bei 3,5 mg/l. Es ist nicht 

davon auszugehen, dass die Eisen(II)-Konzentration sehr stark von diesem Wert abweicht.  

Auffällig ist die hohe elektrische Leitfähigkeit des Realwassers 2, welche im Vergleich zum 

Realwasser 1 durch die erhöhten Gehalte an Kalium-, Natrium-, und Chlorid-Ionen hervorge-

rufen wird. Diese lassen auf eine anthropogene Beeinflussung des Grundwassers am zweiten 
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Entnahmeort schließen. Mit 12,3 °C liegt die Temperatur des zweiten Realwassers etwas un-

ter der des ersten von 14,5 °C. Angemerkt werden sollte auch, dass Realwasser 1 mit 

4,0 mmol/l im Gegensatz zu Realwasser 2 mit 1,5 mmol/l eine höhere Basenkapazität besitzt, 

was mit einem höheren Gehalt an anorganischem Kohlenstoff in Verbindung steht. Realwas-

ser 2 enthält mit 5,3 mg/l etwa viermal so viel organischen Kohlenstoff wie Realwasser 1. 

Beide Realwässer verfügen über eine Säurekapazität oberhalb von 3 mmol/l, die somit im Be-

reich derer des Modellwassers liegt. Dadurch ist die Eignung der Wässer für die geplanten 

Versuche gegeben, da nicht mit zu starken Absenkungen der pH-Werte aufgrund der infolge 

der Oxidationsreaktion freiwerdenden Hydroxoniumionen gerechnet werden muss. Auch die 

pH-Werte liegen mit 6,3 im Falle des Realwassers 1 und 6,7 für Realwassers 2 in einem me-

thodisch gut geeigneten Bereich.  

3.3 Aufbau der Modellversuche 

Die Modellversuche wurden in Glasflaschen mit einem mittleren Volumen von 570 ml und 

Schraubverschlüssen mit Silikonsepten durchgeführt. Durch Verwendung von Spritzenkanü-

len und Spritzen konnten die Eisensulfatlösung zugegeben und Proben entnommen werden, 

ohne dass ein unkontrollierter Gasaustausch zu befürchten war. Die Flaschen weisen auf der 

Innenseite eingeklebte Spots auf, mit Hilfe derer die Sauerstoffmessung vorgenommen wurde. 

Die Füllmenge der Flaschen wurde mit 285 ml so gewählt, dass das Verhältnis der Was-

serphase zur Luftphase bei 1:1 lag. Die benötigte Menge Modellwasser wurde unter Zuhil-

fenahme einer Waage in die Flaschen gefüllt. Um den Gasaustausch und eine homogene 

Durchmischung der Wasserphase zu realisieren, erfolgten die Experimente auf einem Schütt-

ler bei 140 Umdrehungen pro Minute. Den Aufbau der Modellversuche zeigt Abbildung 3-3.  

 

Abbildung 3-3: Aufbau der Modellversuche 
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Bei der Durchführung der Modellversuche bei abgesenkter Temperatur wurde das Modellwas-

ser zuvor heruntergekühlt und die Flaschen standen für die Dauer des Experiments in einem 

Wasserbad. 

3.4 Aufbau der Realversuche 

Die Durchführung der Realversuche erfolgte in eigens dafür entwickelten geschlossenen Sy-

stemen nach einer Idee von Ralph Schöpke. Dabei wurden jeweils zwei Laborglasflaschen mit 

Schraubgewinde mit Hilfe eines T-Stücks verbunden. An diesen Verbindungsstücken sind 

zwei Hähne angebracht, von denen aus ein Plastikschlauch in die jeweilige Flasche reicht. So 

wird unter Verwendung von Spritzen die Probenentnahme ermöglicht, ohne dass ein unkon-

trollierter Gasaustausch mit der Umgebung zu befürchten ist. Es standen vier T-Stücke zur 

Verfügung. Durch die Kombination verschieden großer Flaschen konnten unterschiedliche 

Wasser-Luft-Verhältnisse eingestellt werden. Die gewählten Verhältnisse stellt Abbildung 

3-4dar. Dabei waren die wassergefüllten Flaschen jeweils bis zum Rand befüllt, sodass wäh-

rend der Versuchsdurchführung keine gesonderte Abmessung des Wasservolumens erforder-

lich war. Wie Abbildung 3-5 zeigt, standen die Flaschen zur Konstanthaltung der Temperatur 

des Grundwassers für den Zeitraum der Experimente in einem Wasserbad der jeweiligen Tem-

peratur.  

  

Abbildung 3-4: Für die Realversuche verwendete Wasser-
Luft-Verhältnisse 

  

Abbildung 3-5: Aufbau der Realversuche 

 

1 : 1,1 1 : 4,3 1 : 8,1 1 : 18,5 
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3.5 Analytik 

Die zur Analyse der verwendeten Wässer sowie im Zuge der Experimente erforderlichen Un-

tersuchungsmethoden sind in Tabelle 3-3 zusammengestellt.  

Tabelle 3-3: Verwendete Analysemethoden 

Parameter Dimension Untersuchungsmethode Prüfgerät/prüfende Einrichtung 

Fe(II) mg/l DIN 38 406 E1 Spektralphotometer 
 Dr. Lange Cadas 200 

pH-Wert - DIN 38 404-5 WTW pH 323 

Sauerstoff mg/l - Fibox 3-trace v3 
fiber-optic oxygen meter 

Elektr. Leitfähigkeit μS/cm DIN EN 27 888 WTW LF 325 

KS4,3, KB8,2 mmol/l DIN 38 409 H7-2 Schott TotroLine alpha 

NH4
+ mg/l DIN 38 406 E5-1 Merck Spectroquant NOVA 60 

TIC, TOC, DOC mg/l DIN EN 1484 DIMATEC DIMA TOC-100 

Feges mg/l - Labor des Fachgebietes  
Abfallwirtschaft 

Fegel, Mn2+, Al3+, K+, 
Ca2+, Mg2+, Na+ 

mg/l - Labor des Fachgebietes  
Abfallwirtschaft 

SO4
2-, Cl-, NO2

-, NO3
- mg/l - Zentrales Analytisches Labor, 

Fakultät 2 

 

Die Messung des pH-Wertes und der elektrischen Leitfähigkeit der Realwässer erfolgte vor 

Ort. Die Untersuchung der anderen Parameter abgesehen von dem Gesamteisengehalt, den 

Kationengehalten und den Anionengehalten wurden im Labor des Lehrstuhls Wassertechnik 

und Siedlungswasserbau der BTU Cottbus-Senftenberg durchgeführt. Die Analyse der Katio-

nengehalte sowie des Gesamteisengehaltes wurde von den Mitarbeitern im Labor des Fach-

gebietes Abfallwirtschaft und die Analyse der Anionengehalte von den Mitarbeitern des Zen-

tralen Analytischen Labors der Fakultät 2 übernommen. 
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4 VERSUCHSDURCHFÜHRUNG 

Die Durchführung aller Experimente erfolgte im Labor des Lehrstuhls Wassertechnik und Sied-

lungswasserbau der BTU Cottbus-Senftenberg. 

4.1 Versuchsplanung 

Es sollten im Zuge der Arbeiten sowohl Versuche mit einem Modellwasser als auch mit Real-

wasser durchgeführt werden. Zunächst erfolgten hierbei die Experimente im Modell. Der zeit-

liche Rahmen erlaubte es, im Anschluss mit zwei verschiedenen Realwässern zu experimen-

tieren. Tabelle 4-1 gibt einen Überblick über die Planung und Realisierung der experimentellen 

Arbeiten. 

Tabelle 4-1: Übersicht zu den durchgeführten Experimenten 

Versuche mit Modellwasser 

Einstellung der 
Systemgleich-

gewichte unter 
Variation der 
HCl-Zugabe 

Durchführung 
der Versuche 

bei verschiede-
nen pH-Werten 

Variation der  
Eisen(II)-Startkonzentration 

Mittlere Startkon-
zentration  

(c0(Fe2+) ≈ 5 mg/l) 

Erhöhte Startkon-
zentration  

(c0(Fe2+) ≈ 8 mg/l) 

Geringere Start-
konzentration  

(c0(Fe2+) ≈ 3 mg/l) 

Variation des Sauerstoffgehaltes (2,5 - 6,5 mg/l) 

Absenkung der Temperatur auf etwa 14 °C 

Versuche mit Realwasser 

Versuche mit Realwasser 1 Versuche mit Realwasser 2 

Einstellung der Sy-
stemgleichgewichte 

mit variierenden Was-
ser-Luft-Verhältnissen  

Durchführung der Ver-
suche bei verschiede-

nen  
pH-Werten 

Einstellung der Sy-
stemgleichgewichte 

mit variierenden Was-
ser-Luft-Verhältnissen  

Durchführung der 
Versuche bei ver-

schiedenen  
pH-Werten 

 

Sowohl im Falle des Modells als auch bei den Experimenten mit Realwasser war im Vorfeld 

jeweils eine Charakterisierung der Systemgleichgewichte von Interesse. Im Modell erfolgte im 

Anschluss daran die Untersuchung der Einflussparameter pH-Wert, Eisen(II)-Startkonzentra-
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tion, Sauerstoffgehalt und Temperatur. Die Variation der Temperatur wurde auf einige Versu-

che bei einer Temperatur von etwa 14 °C beschränkt, da diese im Bereich der Temperaturen 

der Realwässer liegt. Bei den Experimenten mit Realwässern wurde lediglich der Einfluss des 

pH-Wertes berücksichtigt.  

4.2 Einstellung der Systemgleichgewichte 

Bei der Untersuchung der Systemgleichgewichte war es zunächst vonnöten, die Dauer bis zu 

deren Einstellung zu ermitteln. Im Modell wurden die Flaschen mit 280 ml Modellwasser gefüllt 

und eventuell mit Stickstoff begast, bevor zwischen 0 und 8 ml 0,1-molare Salzsäure hinzuge-

fügt wurden. Im Anschluss wurden die verschlossenen Flaschen auf dem Schüttler befestigt 

und bei 140 Umdrehungen pro Minute durchmischt. Bei der Apparatur für die Realversuche 

war nicht die Dauer des Schüttelns, sondern die Anzahl an Umschüttungen relevant. Die Fla-

schen wurden randvoll gefüllt und über das T-Stück mit einer weiteren, luftgefüllten Flasche 

verschraubt. Um eine gleichbleibende Zusammensetzung der Luft zu gewährleisten, wurden 

die Flaschen vor Beginn des Versuches mit Druckluft ausgeblasen. Nach bestimmten Zeitab-

schnitten beziehungsweise einer bestimmten Anzahl an Umschüttungen wurden zunächst die 

Sauerstoffgehalte der Proben bestimmt und dann die pH-Werte ermittelt. Die Temperaturen 

wurden ebenfalls erfasst. Im Falle des Modells mussten die Flaschen zur Sauerstoffmessung 

nicht geöffnet werden, allerdings zur Messung des pH-Wertes. Die Realversuche erforderten 

bereits zur Sauerstoffmessung ein Aufschrauben der Systeme. Nach einmaligem Öffnen wa-

ren die Proben für weitere Gleichgewichtsuntersuchungen ungeeignet. Mit der Festsetzung 

der Dauer bis zur Einstellung des Gleichgewichts konnten abschließend in weiteren Versuchen 

die Gleichgewichtsbedingungen ermittelt werden. 

4.3 Durchführung der Modellversuche 

Die Durchführung der Modellversuche erfolgte stets in Form einer Doppelbestimmung. Es wur-

den zunächst zwei Flaschen mit Modellwasser gefüllt, die entsprechende Menge 0,1-molarer 

Salzsäure zudosiert und bis zur Einstellung des Gleichgewichts für 90 bis 120 Minuten ge-

schüttelt. Anschließend wurde aus einer konzentrierten Eisen(II)-sulfat-Heptahydrat-Lösung 

mit einer Konzentration von 150 oder 225 g/l eine Verdünnung erstellt. Die Konzentration der 

Verdünnung wurde so berechnet, dass bei Zugabe von 5 ml zur Probe die gewünschte Ei-

sen(II)-Startkonzentration erreicht wurde. Die Bestimmung des Gehaltes an Eisen(II)-Ionen in 

der Verdünnung erfolgte photometrisch. Die Zudosierung der Verdünnung zur Probe wurde 
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mit Hilfe einer Spritze und einer Kanüle realisiert. Nach sofortigem kräftigem Durchmischen 

wurde über eine andere Kanüle und Spritze eine erste Probemenge von etwa 2 ml entnom-

men. Direkt im Anschluss an die Filtration durch Spritzenvorsatzfilter (0,45 μm) erfolgten die 

Fixierung mit Phenanthrolin und später die photometrische Bestimmung des Eisen(II)-Gehal-

tes. In definierten Zeitabschnitten wurden weitere Proben entnommen und wie beschrieben 

analysiert.  

Im Falle der Experimente zum Einfluss des Sauerstoffgehaltes erfolgte vor Zugabe der Salz-

säure über einen Filter und eine Kanüle die Begasung des Wassers mit Stickstoff. Dabei wur-

den die Dauer der Begasung im Bereich zwischen 5 und 30 Sekunden variiert und die Proben 

vor Zugabe der Salzsäure durch Schütteln von Hand kurz aber kräftig durchmischt. Im An-

schluss wurden die Proben für 75 Minuten ebenso auf dem Schüttler ins Gleichgewicht mit der 

Luftphase gebracht. Vor der Zudosierung der Eisen(II)-Ionen wurde der Sauerstoffgehalt des 

Modellwassers gemessen. Dies erforderte eine Abschätzung der Temperatur der Probe. 

Die Modellversuche bei einer Temperatur von 14 °C konnten nicht auf dem Schüttler durchge-

führt werden. Hierbei wurden die heruntergekühlten Proben nach Zugabe der Salzsäure von 

Hand für etwa drei Minuten kräftig durchmischt und dann in ein Wasserbad gestellt. Vor jeder 

Probenentnahme erfolgte ein erneutes kurzes Durchmischen.  

Nach Abschluss der Versuche wurden in allen Fällen der Sauerstoffgehalt, der pH-Wert, die 

Temperatur und die Säurekapazität der Probe ermittelt. 

4.4 Durchführung der Realversuche 

Für die Realversuche musste zunächst das erforderliche Grundwasser in die Flaschen gefüllt 

werden. Um eine gleichbleibende Qualität zu gewährleisten, wurde zunächst eine Zeit lang 

Wasser abgepumpt, welches nicht für die Experimente verwendet wurde. Beim anschließen-

den Füllen der Flaschen wurde ein relativ geringer Volumenstrom gewählt und während des 

Überlaufens der Flaschen solange abgewartet, bis keine Gaseinschlüsse mehr vorhanden wa-

ren. Im Anschluss wurden die Flaschen sofort mit Schraubdeckeln luftdicht verschlossen und 

in wenigen Minuten ins nahegelegene Labor gebracht. Dort wurden sie ins Wasserbad gestellt. 

Nach dem Ausblasen der luftgefüllten Flaschen mit Druckluft und dem Zusammenschrauben 

der jeweiligen Apparatur wurden die Proben durch 20-maliges Umschütten belüftet und annä-

hernd ins Gleichgewicht mit der Luftphase gebracht. Sofort erfolgte die erste Probenentnahme 

von etwa 2 bis 4 ml. Das Vorgehen bei Filtration, Fixierung und Messung war das Gleiche wie 

bei der Durchführung der Modellversuche. In definierten Zeitabschnitten wurden weitere Pro-

ben entnommen, wobei vor jeder Entnahme die Probe durch Ankippen und somit teilweises 
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Umschütten durchmischt wurde. Bei der Probenentnahme wurden zunächst jeweils 2 bis 4 ml 

entnommen und verworfen, bevor dann im direkten Anschluss die eigentliche Probe entnom-

men wurde. 

Nach Abschluss der Versuche wurden wie im Modell der Sauerstoffgehalt, die Temperatur, 

der pH-Wert und die Säurekapazität der Proben bestimmt. 
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5 ERGEBNISSE 

5.1 Ergebnisse der Modellversuche 

Im Rahmen der Modellversuche wurden zunächst methodische Kenntnisse bezüglich der Ein-

stellung der Gleichgewichtszustände erworben. Im Zuge der insgesamt etwa 100 Experimente 

zur Kinetik der Eisen(II)-Oxidation konnten Ergebnisse zum allgemeinen Reaktionsverlauf, 

zum Einfluss des pH-Wertes sowie des Sauerstoffgehaltes und in begrenztem Umfang zum 

Einfluss der Temperatur gewonnen werden. Die nach Beendigung der Versuche ermittelten 

Säurekapazitäten werden innerhalb dieser Arbeit keiner weiteren Auswertung unterzogen.  

5.1.1 Eingestellte Systemgleichgewichte 

Zur Gleichgewichtseinstellung im Modell war es vonnöten, die Proben 90 bis 120 Minuten zu 

schütteln. Nach einer vorhergehenden Begasung mit Stickstoff stellte sich der Gleichgewichts-

zustand bereits nach 75 Minuten ein. Dies kann anhand der Daten in Tabelle A2-1 und A2-3 

sowie mit Hilfe von Abbildung A2-1 in Anlage 2 im Anhang nachvollzogen werden.  

Tabelle 5-1 gibt einen Überblick über die gemessenen mittleren Gleichgewichtsbedingungen, 

die für die weiteren Experimente als Ausgangsbedingungen angenommen wurden. Die Mo-

dellversuche ermöglichen demnach eine Untersuchung des pH-Wert-Einflusses zwischen 6,1 

und 8,2. 

Tabelle 5-1: Übersicht über die Gleichgewichtsbedingungen im Modell 

V(HCl 0,1-molar) [ml] 0 1 2 3 4 5 6 7 8 

c(H+)-Zugabe [mmol/l] 0 0,36 0,71 1,07 1,43 1,79 2,14 2,50 2,86 

pH 8,22 7,69 7,28 6,87 6,62 6,42 6,38 6,13 3,03 

O2-Gehalt [mg/l] 8,0 7,8 7,9 8,1 7,9 7,8 7,7 7,6 8,0 

Temperatur [°C] 24,7 25,6 25,6 24,7 26,1 26,8 26,7 28,0 24,7 

 

Die graphische Darstellung der Gleichgewichtsbedingungen zeigt Abbildung 5-1. Es ist ersicht-

lich, dass der pH-Wert keinem eindeutigen funktionalen Zusammenhang folgt und für den Sau-

erstoffgehalt der Einfluss der Temperatur bedeutender ist als der Einfluss des pH-Wertes 

(siehe Abbildung 5-2). 
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Abbildung 5-1: pH-Wert und Sauerstoff im Gleichge-
wicht 

  

Abbildung 5-2: Sauerstoffgehalt im Gleichgewicht 
in Abhängigkeit von der Temperatur 

Für die Experimente zum Einfluss des Sauerstoffgehaltes wurde die zudosierte Säuremenge 

so gewählt, dass sich ein mittlerer pH-Wert von etwa 6,5 einstellte. Wie aus Tabelle A2-3 in 

Anlage 2 im Anhang erkennbar, schwanken die Sauerstoffgehalte bei gleicher Begasungs-

dauer recht stark, weswegen sie jeweils vor der Zugabe der Eisensulfatlösung gemessen wur-

den. Die Gleichgewichtsbedingungen gemäß Tabelle 5-2 sind demnach nur als Orientierung 

zu verstehen. 

Tabelle 5-2: Übersicht der Gleichgewichtsbedingungen nach Begasung 
der Proben mit Stickstoff 

Begasungsdauer [s] 5 10 20 30 

V(HCl 0,1-molar) [ml] 5 5 5 5 

c(H+)-Zugabe [mmol/l] 1,79 1,79 1,79 1,79 

pH 6,52 6,56 6,56 6,53 

O2-Gehalt [mg/l] 6,2 5,1 4,1 3,1 

5.1.2 Charakteristischer Reaktionsverlauf 

Bei einem pH-Wert von über 7,3 zu Beginn des Experimentes verlief die Reaktion so spontan, 

dass eine erfolgreiche Probenentnahme und repräsentative Messwerte schwer erreichbar wa-

ren. Dadurch unterliegen die Geschwindigkeitskonstanten starken Schwankungen und es tritt 

nicht in allen Fällen der beobachtete typische Reaktionsverlauf auf. Im Falle aller anderen 

Versuche mit einem Start-pH-Wert unterhalb von 7,3 (siehe Anlage 3) zeigt sich jedoch der 

charakteristische Reaktionsverlauf mit dem Wechsel von einem steileren zu einem flacheren 
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Ast. Der erste Abschnitt der Reaktion erreicht meist im Vergleich zum zweiten die zwei- bis 

dreifache Geschwindigkeit. Nachstehende Abbildung 5-3 gibt den typischen Verlauf der Oxi-

dationsreaktion beispielhaft wieder. 

 

Abbildung 5-3: Charakteristischer Verlauf der Eisen(II)-Oxidation im Modell 

Wie zu erwarten, kam es infolge der Reaktion zu einer leichten Absenkung des pH-Wertes 

und infolge dessen zu einer Verringerung der verbleibenden Säurekapazität. Abbildung 5-4 

zeigt die pH-Werte vor und nach der Reaktion am Beispiel der 20 Versuche mit erhöhter Ei-

sen(II)-Startkonzentration.  

 

Abbildung 5-4: pH-Wert-Absenkung bei einer mittleren Start-
konzentration von 7,97 mg/l Eisen(II) 

5.1.3 Variation des pH-Wertes 

Bei Raumtemperatur und unbeeinflusstem Sauerstoffgehalt wurden für die sieben verschiede-

nen Start-pH-Werte jeweils 6 bis 12 verwertbare Experimente durchgeführt. Die Probentem-

peratur schwankte zwischen 21 und 30 °C, der Sauerstoffgehalt lag im Mittel bei 7,9 mg/l. Ta-

belle 5-3 gibt die dabei experimentell ermittelten mittleren Geschwindigkeitskonstanten der 

Probe 39 

HCl-Zugabe:  1,07 mmol/l 

Start-pH:  6,87 

c0(Fe(II)): 8,7 mg/l 

 

Nach Ablauf des Versuches 

Temperatur: 21,0 °C 

pH-Wert: 6,58 

KS4,3:  1,43 mmol/l 
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beiden Reaktionsabschnitte wieder. In Anlage 3 im Anhang sind die einzelnen Versuche de-

tailliert aufgeführt.  

Tabelle 5-3: Experimentell bei Raumtemperatur ermittelt Geschwindig-
keitskonstanten für verschiedene pH-Werte 

Start-pH kexp,1 [1/min] kexp,2 [1/min] 

6,13 0,0037 0,0018 

6,38 0,0154 0,0052 

6,42 0,0601 0,0291 

6,62 0,0846 0,0410 

6,87 0,2331 0,0734 

7,28 0,4364 0,2127 

7,69 0,9903 0,8258 

 

Abbildung 5-5 stellt die Geschwindigkeitskonstanten der gewählten 56 Modellversuche bei 

Raumtemperatur mit Start-pH-Werten zwischen 6,13 und 7,69 in Abhängigkeit vom mittleren 

pH-Wert der jeweiligen Probe dar.  

 

Abbildung 5-5: Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstanten vom pH-Wert 

Sowohl für die Geschwindigkeitskonstante des ersten als auch für die des zweiten Reaktions-

abschnittes ergibt sich eine eindeutige und zueinander ähnliche exponentielle Abhängigkeit 

vom pH-Wert. 

Abbildung 5-6 macht anhand des Reaktionsverlaufes für fünf beispielhafte Datenreihen mit 

einer mittleren Anfangskonzentration von 4,7 mg/l Eisen(II) deutlich, wie stark die Geschwin-

digkeit der Eisen(II)-Oxidation vom pH-Wert beeinflusst wird.  
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Abbildung 5-6:  Reaktionsverlauf bei verschiedenen pH-Werten 

Die drei Proben mit einem Anfangs-pH-Wert oberhalb von 6,4 weisen etwa bei der gleichen 

verbleibenden Eisen(II)-Konzentration den Wechsel vom schnelleren zum langsameren Reak-

tionsabschnitt auf. Für die Proben 16 und 17 mit geringeren pH-Werten kommt es bereits bei 

einer Restkonzentration von etwa 3 mg/l Eisen(II) zu einer leichten Verlangsamung der Reak-

tion. Es kann jedoch aufgrund der begrenzten Zeitspanne der Experimente nicht ausgeschlos-

sen werden, dass es in einem ähnlichen Konzentrationsbereich wie für die Proben 6, 8 und 60 

noch zu einem ebenso deutlichen Abknicken der Kurven kommt. Diese Unsicherheiten erge-

ben sich ebenso für die Experimente mit einer erhöhten und einer verringerten Eisen(II)-Start-

konzentration. 

5.1.4 Variation der Eisen(II)-Startkonzentration 

Die 56 Modellversuche bei Raumtemperatur, einem Anfangs-pH-Wert von 6,13 bis 7,69 und 

annähernder Sauerstoffsättigung wurden mit Anfangskonzentrationen von 2,9 bis 9,0 mg/l Ei-

sen(II) durchgeführt. Sie können in drei Gruppen unterteilt werden: 20 Experimente mit im Mit-

tel 3,1 mg/l Eisen(II), 18 mit etwa 4,7 mg/l und 18 bei rund 7,8 mg/l. Abbildung 5-7 zeigt für die 

drei genannten Versuchsgruppen die Geschwindigkeitskonstanten in Abhängigkeit vom mitt-

leren pH-Wert. Es sind Schwankungen der Geschwindigkeitskonstanten bei gleichem pH-Wert 

aber unterschiedlicher Eisen(II)-Startkonzentration zu erkennen, jedoch keine eindeutigen Un-

terschiede. Um zu überprüfen, ob diese Abweichungen auf schwankende Untersuchungsbe-

dingungen zurückgeführt werden können und nicht als Resultat der Variation der Konzentra-

tionen anzusehen sind, wurden direkte Parallelversuche durchgeführt. Sowohl bei einem pH-
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Wert von 6,62 als auch 6,78 wurde die Oxidationskinetik in je zwei Experimenten mit Anfangs-

konzentrationen von etwa 3,0, 5,0 und 6,5 mg/l Eisen(II) untersucht. Für beide pH-Werte erga-

ben sich ähnliche Ergebnisse. Abbildung 5-8 zeigt beispielhaft die Reaktionsverläufe für die 

drei verschiedenen Anfangskonzentrationen bei einem Start-pH-Wert von 6,62. 

 

Abbildung 5-7: Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstanten vom pH-Wert bei verschiedenen 
Eisen(II)-Startkonzentrationen 

 

Abbildung 5-8: Abhängigkeit des Reaktionsverlaufes von der Eisen(II)-Startkonzentration bei ei-
nem Start-pH-Wert von 6,62  
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Aus der Parallelität der verschiedenen Äste und aus den Werten der Geschwindigkeitskon-

stanten laut Tabelle 5-4 wird deutlich, dass keine Abhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit 

von der Anfangskonzentration an reduziertem Eisen vorliegt.  

Tabelle 5-4: Experimentell in Parallelversuchen (Start-pH-Wert = 6,62) ermittelte Ge-
schwindigkeitskonstanten für verschiedene Eisen(II)-Startkonzentrationen 

Probennummern c0(Fe2+) [mg/l] kexp,1 [1/min] kexp,2 [1/min] 

63 2,91 0,0434 0,0201 

64 2,91 0,0407 0,0204 

65 4,93 0,0452 0,0187 

66 4,93 0,0461 0,0186 

67 6,58 0,0397 0,0171 

68 6,58 0,0386 0,0177 

5.1.5 Variation des Sauerstoffgehaltes 

Zur Untersuchung des Einflusses des Sauerstoffgehaltes auf die Oxidationskinetik wurden 

22 Experimente mit Sauerstoffgehalten zwischen 2,6 und 6,3 mg/l durchgeführt. Der Anfangs-

pH-Wert betrug in allen Fällen etwa 6,5, die Anfangskonzentration an reduziertem Eisen belief 

sich im Mittel auf 4,7 mg/l und es herrschte Raumtemperatur, sodass die Probentemperatur 

bei 23 bis 27 °C lag. Die ausführlichen Ergebnisse der einzelnen Experimente sind in Anlage 

4 aufgeführt. 

 

Abbildung 5-9: Abhängigkeit des Reaktionsverlaufes vom Sauerstoffgehalt bei einem Start-
pH-Wert von 6,5  
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Wie Abbildung 5-9 verdeutlicht, bleibt der charakteristische Reaktionsverlauf unverändert er-

halten. Es ist eindeutig, dass sich mit abnehmendem Sauerstoffgehalt in der Probe die Ge-

schwindigkeit der Eisen(II)-Oxidation verringert. Im Vergleich mit Abbildung 5-6 erscheint der 

Einfluss der Sauerstoffkonzentration jedoch nicht so ausgeprägt, wie der des pH-Wertes. Der 

Übergang vom schnelleren zum langsameren Reaktionsabschnitt erfolgt bei einer verbleiben-

den Konzentration von rund 1,4 mg/l zweiwertigem Eisen. 

Abbildung 5-10 zeigt die Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstanten vom mittleren Sauer-

stoffgehalt. Es scheint ein für beide Konstanten ähnlicher linearer Zusammenhang vorzulie-

gen, allerdings unterliegt insbesondere Konstante 1 starken Schwankungen. 

 

Abbildung 5-10: Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstanten vom Sauerstoffgehalt 

5.1.6 Variation der Temperatur 

Der Einfluss der Temperatur wurde im Rahmen dieser Arbeit nur exemplarisch untersucht. Um 

eine bessere Basis für den Vergleich der Ergebnisse aus den Modellversuchen mit denen der 

Realversuche zu schaffen, wurden 12 Modellversuche im Wasserbad bei einer Temperatur 

von etwa 14 °C durchgeführt. Als Ausgangs-pH-Wert wurden 6,6 und 6,9 gewählt und als Aus-

gangskonzentration an Eisen(II) 5,2 und 23,8 mg/l. Die Ergebnisse sind ausführlich in Anlage 

5 im Anhang aufgeführt. 

Wie aus Abbildung 5-11 hervorgeht, kam es infolge der Absenkung der Temperatur zu keiner 

Veränderung des charakteristischen Reaktionsverlaufes, allerdings insgesamt zu einer Ver-

langsamung. 
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Abbildung 5-11: Reaktionsverlauf für verschiedene Temperaturen bei einem Start-pH-Wert 
von 6,6 

Tabelle 5-5 gibt die Geschwindigkeitskonstanten ausgewählter Modellversuche wieder. Es 

werden die Ergebnisse der vier Experimente bei 14 °C, einem Ausgangs-pH-Wert von 6,6 und 

einer Eisen(II)-Startkonzentration von 5,2 mg/l und die Ergebnisse von vier passenden Modell-

versuchen bei Raumtemperatur dargestellt. 

Tabelle 5-5: Experimentell bei einem Anfangs-pH-Wert von 6,6 und verschiedenen Temperaturen 
ermittelte Geschwindigkeitskonstanten 

Probennummern Temperatur Start-pH End-pH pH kexp,1 [1/min] kexp,2 [1/min] 

t3 14,2 6,6 6,54 6,57 0,0613 0,0317 

 t4 14,3 6,6 6,54 6,57 0,0545 0,0256 

t7 13,5 6,6 6,53 6,57 0,0582 0,0348 

t8 13,7 6,6 6,52 6,56 0,0584 0,0321 

6 24,4 6,62 6,52 6,57 0,1357 0,0691 

5 24,4 6,62 6,53 6,58 0,1460 0,0704 

47 23,5 6,62 6,58 6,60 0,1386 0,0808 

48 23,7 6,62 6,59 6,61 0,1458 0,0800 

 

Aus der graphischen Darstellung der Daten aus Tabelle 5-5 in Abbildung 5-12 geht hervor, 

dass die Reaktionsgeschwindigkeit mit steigender Temperatur exponentiell zunimmt. Eine 

Temperatursteigerung um 10 °C führt im Experiment zu einer Erhöhung der Geschwindigkeit 

um den Faktor 2,4. 
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Abbildung 5-12: Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstanten von der Temperatur bei einem 
Start-pH-Wert von 6,6 
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5.2 Ergebnisse der Versuche mit Realwässern 

Ähnlich wie im Modell wurden auch im Zuge der Realversuche zuerst methodische Ergebnisse 

bezüglich der Gleichgewichtseinstellungen erzielt. Anhand der jeweils etwa 20 Experimente 

zum Verlauf der Eisen(II)-Oxidation konnten Erkenntnisse zu deren Kinetik in den beiden Re-

alwässern in Abhängigkeit vom pH-Wert gewonnen werden.  

5.2.1 Eingestellte Systemgleichgewichte 

Die Gleichgewichtseinstellung durch Umschütten der Proben in den beschriebenen Apparatu-

ren erforderte das 20-malige Umschütten. Diesen Schluss erlauben die Daten aus Tabelle 

A2-4 und die graphische Darstellung derselben in Abbildung A2-2 in Anlage 2 im Anhang.  

Für Realwasser 1 ergaben sich die Gleichgewichtsbedingungen gemäß Tabelle 5-6 und für 

Realwasser 2 gemäß Tabelle 5-7. Die Abweichungen der Sauerstoffgehalte der beiden Real-

wässer nach der Belüftung sind als Resultat der verschiedenen Temperaturen zu sehen. Es 

ist ersichtlich, dass der Gehalt an gelöstem Sauerstoff unabhängig vom Volumenverhältnis der 

beiden Phasen zueinander ist. 

Tabelle 5-6: Übersicht über die Gleichgewichtsbe-
dingungen für Realwasser 1 

Luft : Wasser pH-Wert O2-Gehalt [mg/l] 

1,1 6,65 8,8 

2,1 6,73 8,9 

4,3 6,86 8,8 

8,1 6,93 8,6 

18,3 6,99 8,5 
 

Tabelle 5-7: Übersicht über die Gleichgewichtsbe-
dingungen für Realwasser 2 

 

Luft : Wasser pH-Wert O2-Gehalt [mg/l] 

1,1 6,85 9,6 

4,3 7,14 9,6 

8,1 7,27 9,6 

18,3 7,33 9,6 

 

Aus der folgenden Abbildung 5-13 für Realwasser 1 und Abbildung 5-14 für Realwasser 2 geht 

eine logarithmische Abhängigkeit des sich einstellenden pH-Wertes vom Luft-Wasser-Verhält-

nis hervor. 
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Abbildung 5-13: pH-Wert im Gleichgewicht anhängig 
vom Belüftungsverhältnis für Real-
wasser 1 

 

Abbildung 5-14: pH-Wert im Gleichgewicht anhängig 
vom Belüftungsverhältnis für Real-
wasser 2 

5.2.2 Charakteristischer Reaktionsverlauf 

Nachstehende Abbildung 5-15 gibt beispielhaft den charakteristischen Verlauf der Eisen(II)-

Oxidation in Realwasser 1 wieder. Die Ergebnisse aller Versuche sind in Anlage 6 aufgeführt. 

Es ergibt sich eine gleichbleibende exponentielle Abnahme des Eisengehaltes, ohne dass eine 

Verringerung der Reaktionsgeschwindigkeit ab einem bestimmten Zeitpunkt erkennbar wird. 

 

Abbildung 5-15: Charakteristischer Verlauf der Eisen(II)-Oxidation für Realwasser 1 

Aufgrund der hohen Ausgangskonzentration an reduziertem Eisen wurden im Allgemeinen am 

Ende der Versuche keine Eisen(II)-Konzentrationen unterhalb von 2,5 mg/l erreicht. Allerdings 

erlauben vier Langzeitversuchen den Schluss, dass es nicht zur Ausbildung oxidationsstabilen 

Eisens in Form von Komplexen kam. 

Probe r9 

Luft : Wasser: 1 : 8,1 

Start-pH:  6,93 

c0(Fe(II)): 24,0 mg/l 

 

Nach Ablauf des Versuches 

Temperatur: 16,3 °C 

pH-Wert: 6,84 

KS4,3:  2,68 mmol/l 
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Abbildung 5-16 zeigt den charakteristischen Reaktionsverlauf für Realwasser 2. Die Ergeb-

nisse aller Versuche sind in Anlage 7 im Anhang zu finden. Ebenso wie für Realwasser 1 ergibt 

sich eine konstante exponentielle Abnahme der Eisen(II)-Konzentration und es treten keine 

oxidationsstabilen Komplexverbindungen auf. 

 

Abbildung 5-16: Charakteristischer Verlauf der Eisen(II)-Oxidation für Realwasser 2 

Infolge der Freisetzung von Hydroxoniumionen während der Oxidation des Eisens kam es 

auch in den Realwässern zu einer Absenkung der pH-Werte. Folgende Abbildungen stellen 

diese für Realwasser 1 und 2 graphisch dar. 

   

Abbildung 5-17: pH-Wert-Absenkung für Realwasser 
1 

 

Abbildung 5-18: pH-Wert-Absenkung für Realwasser 
2 

Die Verringerung des pH-Wertes fällt erwartungsgemäß für die Experimente in Realwasser 1 

deutlicher aus als in Realwasser 2, da aufgrund der höheren Eisen(II)-Start-Konzentration mit 

einer stärkeren Freisetzung an Hydroxoniumionen zu rechnen war. 

Probe R14 

Luft : Wasser: 1 : 8,1 

Start-pH:  7,27 

c0(Fe(II)): 3,5 mg/l 

 

Nach Ablauf des Versuches 

Temperatur: 13,7 °C 

pH-Wert: 7,19 

KS4,3:  2,98 mmol/l 
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5.2.3 Variation des pH-Wertes 

Aus den für jeden Anfangs-pH-Wert jeweils sechs Experimenten in Realwasser 1 und jeweils 

vier Experimenten in Realwasser 2 ergaben sich die in Tabelle 5-8 aufgeführten mittleren Ge-

schwindigkeitskonstanten. Die Probentemperatur lag in einem Bereich von 15,2 bis 16,9 °C 

für Realwasser 1 und 13,7 bis 14,8 °C für Realwasser 2. Der Sauerstoffgehalt belief sich im 

Mittel auf 8,5 mg/l in Realwasser 1 und 9,5 mg/l in Realwasser 2. 

Tabelle 5-8: Experimentell mit Realwässern ermittelte Geschwindigkeits-
konstanten für verschiedene pH-Werte 

Realwasser 1 Realwasser 2 

mittlerer pH kexp [1/min] mittlerer pH kexp [1/min] 

6,58 0,0011 6,82 0,0011 

6,79 0,0020 7,11 0,0030 

6,89 0,0033 7,22 0,0053 

6,95 0,0047 7,30 0,0115 

 

   

Abbildung 5-19: Abhängigkeit der Geschwindigkeits-
konstante vom pH-Wert für Realwas-
ser 1 

 

Abbildung 5-20: Abhängigkeit der Geschwindigkeits-
konstante vom pH-Wert für Real-
wasser 2 

Abbildung 5-19 und Abbildung 5-20 zeigen für beide Realwässer die Geschwindigkeitskon-

stanten laut Tabelle 5-8 bezogen auf den mittleren pH-Wert. In beiden Fällen ergibt sich eine 

eindeutige exponentielle Abhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit vom pH-Wert, die aller-

dings für Realwasser 2 ausgeprägter ausfällt als für Realwasser 1.  
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Wie stark der Einfluss des pH-Wertes ist, wird anhand der beiden folgenden Darstellungen 

deutlich. Sie vergleichen die Reaktionsverläufe von jeweils vier ausgewählten Versuchen bei 

unterschiedlichen Start-pH-Werten miteinander. 

   

Abbildung 5-21: Reaktionsverlauf bei verschiedenen 
pH-Werten für Realwasser 1 

 

Abbildung 5-22: Reaktionsverlauf bei verschiedenen 
pH-Werten für Realwasser 2 
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6 DISKUSSION 

6.1 Methodisches Vorgehen 

Es ist bei der gesamten Auswertung zu bedenken, dass es sich bei den Anfangsbedingungen 

der jeweiligen Experimente sowohl im Modell als auch für die Realversuche um Annahmen 

handelt. Diese wurden im Vorfeld untersucht und festgesetzt. Es muss davon ausgegangen 

werden, dass es sich lediglich um repräsentative Mittelwerte handelt, die tatsächlichen Bedin-

gungen jedoch davon abweichen können.  

Insbesondere ist mit einer Schwankung der Sauerstoffgehalte bedingt durch Temperaturver-

änderungen zu rechnen. Ein bemerkenswerter Einfluss auf die Reaktionskinetik ist nicht zu 

befürchten, da abgesehen von den Experimenten zur Charakterisierung des Einflusses des 

Sauerstoffgehaltes in allen Fällen nahe der Sättigung und somit bei ausreichend Sauerstoff 

gearbeitet wurde. Es wird auf eine Auswertung der Sauerstoffgehalte vor und nach einem Ex-

periment verzichtet, da keine aussagekräftigen Ergebnisse zu erwarten sind. Der Einfluss des 

Sauerstoffgehaltes auf die Reaktionsgeschwindigkeit wird nur im Rahmen der dafür vorgese-

henen Experimente, bei welchen er jeweils vor und nach dem Experiment bestimmt wurde, 

und nicht anhand aller Modellversuche analysiert. Jedoch ist auch hier zu bedenken, dass die 

Ermittlung des Sauerstoffgehaltes zu Beginn des Versuches eine Abschätzung der Proben-

temperatur erforderte. 

Im Verlauf aller Experimente kam es zu Schwankungen der Temperatur der Proben. Bei den 

Realversuchen lag die Temperatur am Ende der Versuche etwa 2 °C oberhalb der Temperatur 

des Grundwassers an der Entnahmestelle. Es wurde versucht, die Temperatur des Wasser-

bades mit Abweichungen von ± 0,5 °C konstant zu halten. Im Zuge der Modellversuche bei 

Raumtemperatur konnte eine Erwärmung der Proben mit Fortschreiten des Experimentes 

nicht vermieden werden. Sie war zum einen durch einen Anstieg der Temperatur im Labor im 

Verlauf des Tages und zum anderen durch eine Erwärmung der Proben aufgrund des Schüt-

telns begründet. Als Temperatur für den jeweiligen Versuch wird in allen Fällen sowohl für die 

Modell- als auch für die Realversuche die am Ende des Experimentes gemessene Temperatur 

angenommen. 

Für alle Versuche ist eine Veränderung des pH-Wertes infolge der Oxidationsreaktion zu be-

rücksichtigen, weswegen für die Auswertung zumeist mit einem Mittelwert aus den pH-Werten 

vor und nach dem jeweiligen Experiment gearbeitet wird. 

Ein weiterer Schwachpunkt der Modellversuche liegt in der Ermittlung der Eisen(II)-Startkon-

zentration. Sie wurde rechnerisch aus der Konzentration der verdünnten Eisen(II)-sulfatlösung 
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und der zudosierten Menge von 5 ml ermittelt. Es ist damit zu rechnen, dass die zugegebene 

Menge stark schwankt, da die Abmessung der erforderlichen 5 ml lediglich mit Hilfe einer 

Spritze erfolgte.  

Für die Realversuche werden nur die während Ablauf der Versuche direkt gewonnenen Mess-

werte für die Eisen(II)-Konzentration mit in die Auswertung einbezogen. Die bereits während 

der Belüftung einsetzende Oxidation findet keine Berücksichtigung. 

Des Weiteren ist zu beachten, dass der Ablauf der Probenentnahme, der Filtration und der 

Fixierung als nicht immer exakt identisch einzuschätzen ist und auch zeitliche Schwankungen 

zu erwarten sind. Dies kann insbesondere bei den schnell ablaufenden Modellversuchen ober-

halb von pH 7 zu einer Verzerrung der Ergebnisse führen. 

Im Rahmen der Realversuche ist zu berücksichtigen, dass es zu deutlichen Ablagerungen von 

Eisen(III)-Hydroxyverbindungen an den Kunststoffschläuchen kam. Zwar wurden diese nach 

jedem Versuch gereinigt, doch konnten die Ablagerungen im Inneren nicht vollständig entfernt 

werden. Um zu gewährleisten, dass die entnommene Probe tatsächlich aus dem homogenen 

Wasserkörper stammt, wurde eine erste Entnahme jeweils verworfen, um den Inhalt des 

Schlauches zu erneuern. 

6.2 Eingestellte Systemgleichgewichte 

Der in Abbildung 6-1 dargestellte Vergleich der im Rahmen der Modellversuche gemessenen 

Sauerstoffgehalte und der zugehörigen Temperaturen mit den theoretischen Sättigungskon-

zentrationen zeigt, dass diese nahezu erreicht wurden. Die Abhängigkeit der gemessenen 

Sauerstoffgehalte von der Temperatur entspricht etwa dem theoretischen funktionalen Zusam-

menhang. Auch bei den Realversuchen erfolgte der Sauerstoffeintrag bis in die Nähe der Sät-

tigung, wie aus Abbildung 6-2 hervorgeht. Der erreichte Belüftungseffekt kann somit als sehr 

gut charakterisiert werden. 

Erwartungsgemäß kam es bei der Belüftung der Realwässer zu einer logarithmischen Annä-

herung an den Gleichgewichts-pH-Wert. Wie aus Abbildung 6-3 und Abbildung 6-4 hervorgeht, 

weichen jedoch die gemessenen pH-Werte deutlich von den berechneten ab. Auch beim funk-

tionalen logarithmischen Zusammenhang zwischen pH-Wert und Luft-Wasser-Verhältnis zei-

gen sich Diskrepanzen zwischen Theorie und Praxis. Allerdings ist zu bedenken, dass wäh-

rend der Belüftung die Eisen(II)-Oxidation bereits einsetzt und eine entsprechende Absenkung 

der pH-Werte nach sich zieht. Dieser Effekt ist als umso deutlicher einzustufen, je schneller 

die Oxidationsreaktion abläuft, je höher demnach der pH-Wert ist. 
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Abbildung 6-1: Sauerstoffgehalte im Rahmen der 
Modellversuche und laut Theorie 

 

Abbildung 6-2: Sauerstoffgehalte im Rahmen der 
Realversuche und laut Theorie 

   

Abbildung 6-3: Gemessene pH-Werte nach der 
Gleichgewichtseinstellung mit Real-
wasser 1 und laut Theorie (nach 
Schöpke, 2012) 

 

Abbildung 6-4: Gemessene pH-Werte nach der 
Gleichgewichtseinstellung mit Real-
wasser 2 und laut Theorie (nach 
Schöpke, 2012) 

6.3 Kinetik der Eisen(II)-Oxidation 

Der im Modell ermittelte charakteristische Reaktionsverlauf ist dadurch gekennzeichnet, dass 

auf einen vergleichsweise schnellen ein verhältnismäßig langsamer Reaktionsabschnitt folgt. 
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In der Theorie gemäß Gleichung (16) und (18) tritt eine solche Veränderung der Reaktionsge-

schwindigkeit bei konstantem Sauerstoffgehalt und konstantem pH-Wert nicht auf. Nachste-

hende Abbildung 6-5 zeigt die Reaktionsverläufe im Modell und in der Theorie. 

 

 

Abbildung 6-5: Charakteristischer Reaktionsverlauf in der Theorie und im Modell 

Die Lage des Knickpunktes im Rahmen der Modellversuche kann nicht eindeutig charakteri-

siert werden. Anzunehmen ist eine Abhängigkeit vom pH-Wert und somit von der bereits oxi-

dierten und der verbleibenden Menge an Eisen(II). Weshalb dies zu solch einem deutlichen 

Abknicken und nicht zu einer schleichenden Verringerung der Reaktionsgeschwindigkeit führt, 

ist fraglich. Eine Beschleunigung der Oxidationsreaktion aufgrund autokatalytischer Einflüsse, 

wie sie bei den Untersuchungen zur Ökowasseraufbereitung am Weinberg (Thürmer et al., 

2012) festgestellt wurde, trat bei den durchgeführten Modellversuchen nicht auf, wenngleich 

bei allen Experimenten eine deutliche Trübung und bei längeren Standzeiten auch ein Ausfal-

len der gebildeten Eisen(III)-Hydroxyverbindungen zu beobachten war. 

Insgesamt ist erkennbar, dass die Reaktionen schneller verlaufen als in der Theorie. Im Allge-

meinen weisen die für einen Start-pH-Wert experimentell ermittelten Geschwindigkeitskon-

stanten Schwankungen von bis zu ± 50 % um den jeweiligen Mittelwert auf. Tabelle 6-1 gibt 

einen Überblick über die gewonnenen experimentellen Geschwindigkeitskonstanten kexp für 

das Zeitgesetz pseudoerster Ordnung nach Gleichung (18) oder (20) und die daraus mit Hilfe 

des mittleren Sauerstoffgehaltes und des Start- beziehungsweise End-pH-Wertes errechneten 

Geschwindigkeitskonstanten kH für das Zeitgesetz nach Gleichung (16). Im Mittel ergab sich 

aus den 56 Experimenten mit Modellwasser bei Raumtemperatur und unter annähernder Sau-

erstoffsättigung ein Wert von 1,82 ∙ 10-11 mol/(min ∙ l) für die Konstante kH. Die theoretische 

Geschwindigkeitskonstante liegt laut Millero (2001) für 20 °C bei 3 ∙ 10-12 mol/(min ∙ l). Die Mo-

dellversuche erfolgen demnach im Vergleich zum theoretischen Wert bei 20 °C etwa mit 

sechsfacher Reaktionsgeschwindigkeit. Allerdings lag die mittlere Probentemperatur der 
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durchgeführten Experimente bei 24 °C, weshalb mit einer Geschwindigkeitskonstante ober-

halb von 3 ∙ 10-12 mol/(min ∙ l) zu rechnen war. 

Tabelle 6-1: Umrechnung der experimentell bei Raumtemperatur im Modell ermittelten Geschwindigkeits-
konstanten kexp für verschiedene pH-Werte in die allgemeine Geschwindigkeitskonstante kH 

Start-pH kexp,1 [1/min] End-pH kexp,2 [1/min] kH,1 [mol/(min·l)] kH,2 [mol/(min·l)] 

6,13 0,0037 5,64 0,0018 8,53574∙10-12 4,51580∙10-11 

6,38 0,0154 6,03 0,0052 1,15510∙10-11 1,99274∙10-11 

6,42 0,0601 6,32 0,0291 3,55766∙10-11 1,99749∙10-11 

6,62 0,0846 6,43 0,0410 1,95565∙10-11 1,84342∙10-11 

6,87 0,2331 6,62 0,0734 1,71069∙10-11 1,49497∙10-11 

7,28 0,4364 6,87 0,2127 4,81599∙10-12 1,55788∙10-11 

7,69 0,9903 7,08 0,8258 1,66135∙10-12 2,19528∙10-11 

 

Laut Groth und Czekalla (2004) ist bei einer Erhöhung der Temperatur um 10 °C eine Steige-

rung der Reaktionsgeschwindigkeit um den Faktor 2 bis 3 zu erwarten. Dies lässt den Schluss 

zu, dass die vergleichsweise hohe Geschwindigkeit der Modellversuche nicht nur auf den Ein-

fluss der Temperatur zurückzuführen ist. Mögliche Gründe sind in der ständigen Durchmi-

schung der Proben, in Messungenauigkeiten für die Parameter pH-Wert, Sauerstoffgehalt und 

Eisen(II)-Konzentration, in Verzerrungen aufgrund der Mittelwertbildungen und in methodi-

schen Unzulänglichkeiten zu vermuten. Es ist nicht davon auszugehen, dass es zu einer Be-

schleunigung aufgrund bestimmter Wasserinhaltsstoffe kam, da das Modellwasser keinen 

Stoff in bemerkenswerter Konzentration enthielt. 

6.4 Einfluss des pH-Wertes 

Aus der Tatsache, dass es im Rahmen der Modellversuche zu einer Verlangsamung der Re-

aktionen kam, und aus der Vermutung, dass dies als Folge der Absenkung der pH-Werte zu 

sehen ist, wurde abgeleitet, dass es wenig sinnvoll ist, die Auswertung für gemittelte pH-Werte 

vorzunehmen. Abbildung 6-6 stellt wie Abbildung 5-5 die Abhängigkeit der Geschwindigkeits-

konstanten vom pH-Wert dar. Sie bezieht jedoch Konstante 1 auf den Anfangs-pH-Wert und 

Konstante 2 auf den am Ende des jeweiligen Experimentes gemessenen pH-Wert. Zudem 

werden nur die Experimente mit Anfangs-pH-Werten unterhalb von 7,3 einbezogen. 
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Abbildung 6-6: Geschwindigkeitskonstanten im Modell und in der Theorie in Abhängigkeit vom 
pH-Wert 

Es wird deutlich, dass die beiden Trendlinien nun nahezu aufeinanderliegen, woraus abgeleitet 

werden kann, dass die Verlangsamung der Reaktion tatsächlich auf die Absenkung des pH-

Wertes zurückzuführen ist. Es fällt auf, dass die Werte für die erste Geschwindigkeitskonstante 

deutlicheren Schwankungen unterliegen als die der zweiten. Dies lässt sich dadurch erklären, 

dass es sich bei den Start-pH-Werten lediglich um repräsentative Mittelwerte handelt und 

diese nicht für jedes Experiment aufs Neue gemessen wurden. 

Der Vergleich mit der theoretischen Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstante vom pH-

Wert unter Verwendung der Gleichung (16) zeigt, dass die Geschwindigkeitskonstanten ins-

gesamt oberhalb der theoretischen Werte liegen. Die annähernde Parallelität der Trendlinien 

im Diagramm lässt den Schluss zu, dass die Abhängigkeit der experimentell ermittelten Oxi-

dationskinetik vom pH-Wert etwa zweiter Ordnung ist (vgl. Schöpke, 2012). 

6.5 Einfluss der Eisen(II)-Startkonzentration 

Es ist zu erwarten, dass es mit zunehmender Ausgangskonzentration an reduziertem Eisen 

infolge der Oxidationsreaktion zur Freisetzung zunehmender Mengen an Hydroxoniumionen 

kommt. Somit ist anzunehmen, dass die Absenkung der pH-Werte umso deutlicher ausfällt, je 

höher die Eisen(II)-Startkonzentration ist. Abbildung 6-7 zeigt die pH-Werte vor und nach der 

Reaktion für die drei anhand der Eisen(II)-Startkonzentration unterschiedenen Versuchsgrup-

pen. 
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Abbildung 6-7: pH-Wert-Absenkung für unterschiedliche Eisen(II)-Startkonzentra-
tionen 

Es ist zu erkennen, dass die Verringerungen der pH-Werte mit steigender Ausgangskonzen-

tration an Eisen(II) tendenziell zunehmen. Jedoch ist dies, vermutlich bedingt durch Messun-

genauigkeiten, nicht eindeutig.  

 

 

Abbildung 6-8: Geschwindigkeitskonstanten im Modell in Abhängigkeit vom pH-Wert bei ver-
schiedenen Eisen(II)-Startkonzentrationen 

Aufgrund der unterschiedlich starken Absenkung der pH-Werte empfiehlt es sich wiederum, 

die Geschwindigkeitskonstanten nicht auf den Mittelwert aus Anfangs- und End-pH-Wert zu 

beziehen. Abbildung 6-8 zeigt wie Abbildung 5-7 die Abhängigkeit der Geschwindigkeitskon-

stanten vom pH-Wert für verschiedene mittlere Ausgangskonzentrationen an reduziertem Ei-

sen. Jedoch wird die erste Konstante auf den Anfangs-pH-Wert und die zweite Konstante auf 

den End-pH-Wert bezogen. Wie zu erwarten, ergibt sich aufgrund der schwankenden Umge-

bungsbedingungen weiterhin eine Streuung der Werte wie sie bereits in Abbildung 6-6 für alle 
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Geschwindigkeitskonstanten in Summe erkennbar ist. Die Modellversuche und insbesondere 

die beschriebenen durchgeführten Parallelversuche bestätigen die Theorie dahingehend, dass 

keine Abhängigkeit der experimentell ermittelten Geschwindigkeitskonstante kexp von der Aus-

gangskonzentration an reduziertem Eisen vorliegt (vgl. Gleichung (19)). 

6.6 Einfluss der Sauerstoffkonzentration 

Zu erwarten ist eine lineare Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstante kexp vom Sauerstoff-

gehalt, da die Eisen(II)-Oxidationskinetik erster Ordnung bezüglich des Sauerstoffgehaltes ist 

(vgl. Gleichung (16) und Abbildung 2-4). 

 

Abbildung 6-9: Geschwindigkeitskonstanten im Modell und in der Theorie in Abhängigkeit vom 
Sauerstoffgehalt 

Abbildung 6-9 erlaubt einen Vergleich des theoretischen Zusammenhangs zwischen der Ge-

schwindigkeitskonstante und dem Sauerstoffgehalt nach Gleichung (19) bei einem pH-Wert 

von 6,5 mit dem aus den Experimenten ermittelten Zusammenhang. Der mittlere pH-Wert im 

Rahmen der Versuche lag vor Beginn der Experimente bei 6,53 und nach Beendigung dersel-

ben bei 6,41. Eine Verzerrung der Ergebnisse aufgrund abweichender pH-Werte ist somit als 

gering einzuschätzen, da eine pH-Wert-Steigerung um 0,12 Einheiten nach Gleichung (19) 

lediglich zu einer Multiplikation der Geschwindigkeitskonstante kexp mit dem Faktor 1,7 führt. 

Wie bereits festgestellt, verlaufen die Reaktionen schneller als laut Theorie anzunehmen. Zwar 

wird eine lineare Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstante vom Sauerstoffgehalt erkenn-

bar, doch ist diese bedeutend ausgeprägter als in der Theorie. Offensichtliche Gründe für 

diese Abweichung sind nicht zu erkennen. 
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6.7 Einfluss der Temperatur 

Anhand der durchgeführten Experimente wurde ermittelt, dass eine Temperatursteigerung um 

10 °C eine Zunahme der Geschwindigkeit um den Faktor 2,4 nach sich zieht. Dies stimmt gut 

mit den Ergebnissen von Groth und Czekalla (2004) überein, die bei einer Erhöhung der Tem-

peratur um 10 °C eine Multiplikation der Geschwindigkeit mit dem Faktor 2 bis 3 feststellten. 

Zur weitergehenden Betrachtung des Einflusses der Temperatur wurden die in Abbildung 5-12 

verwendeten Daten in Abbildung 6-10 erneut dargestellt. Allerdings erfolgt der Bezug der Ge-

schwindigkeitskonstanten hierbei auf den Kehrwert der Temperatur. Wie gemäß der 

Arrhenius-Gleichung (siehe Gleichungen (23), (24)) zu erwarten, fällt der Logarithmus der Ge-

schwindigkeitskonstanten linear mit dem Kehrwert der Temperatur ab.  

 

Abbildung 6-10: Geschwindigkeitskonstanten im Modell in Abhängigkeit von der Temperatur 

Aus allen Modellversuchen wurde anhand der Temperaturabhängigkeit eine Aktivierungsener-

gie von 47 kJ/mol ermittelt (Schöpke, 2012). In der Literatur sind stark voneinander abwei-

chende Werte für die Aktivierungsenergie der homogenen Eisen(II)-Oxidation zu finden. Laut 

Millero (2001) beträgt sie 29 ± 2 kJ/mol, gemäß Stumm und Morgan (1996) hingegen 

96 kJ/mol. Der experimentell erlangte Wert von 47 kJ/mol liegt zwischen diesen beiden und 

somit im erwarteten Bereich. 
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6.8 Übertragbarkeit der Ergebnisse auf die Realwässer 

Im Gegensatz zu den Modellversuchen weisen die Realversuche nicht denselben charakteri-

stischen Reaktionsverlauf auf. Es kommt nach der Oxidation einer gewissen Menge an Ei-

sen(II) nicht zu einer Verringerung der Reaktionsgeschwindigkeit. Dies lässt sich darauf zu-

rückführen, dass die Absenkung der pH-Werte im Realversuch weniger ausgeprägt ist als im 

Modellversuch. Sie beträgt für beide Realwässer, trotz der deutlich höheren Eisen(II)-Start-

konzentration in Realwasser 1, gegenüber etwa 0,5 Einheiten in den Modellversuchen (vgl. 

Abbildung 6-7) nur maximal 0,1 Einheiten (vgl. Abbildung 5-17 und Abbildung 5-18).  

Der Grund für diese geringe Differenz zwischen den pH-Werten vor und nach Ablauf der Oxi-

dationsreaktion lässt sich durch den Einfluss des Gasaustausches erklären. Es werden wie 

bereits beschrieben bei der Belüftung der Realwässer pH-Werte eingestellt, die sich noch un-

terhalb der errechneten Gleichgewichts-pH-Werte befinden. Im Verlauf der Reaktion kommt 

es vermutlich zu einer weiteren Ausgasung des gelösten Kohlenstoffdioxids und somit zu einer 

Erhöhung des pH-Wertes. Diese unbemerkte weitere mechanische Entsäuerung führt zur Ver-

ringerung der messbaren Absenkung der pH-Werte. 

Abbildung 6-11 zeigt die Geschwindigkeitskonstanten kexp der Modellversuche bei etwa 14 °C 

und Eisen(II)-Startkonzentrationen von 23,8 sowie 5,2 mg/l im Vergleich zu den in den Real-

versuchen ermittelten Geschwindigkeitskonstanten. Die Konstanten der Modellversuche wer-

den dabei auf den Start- oder End-pH-Wert bezogen, die der Realversuche auf den gemittelten 

pH-Wert.  

Im Vergleich zur theoretischen Abhängigkeit der Geschwindigkeitskonstante bei 20 °C vom 

pH-Wert fällt auf, dass der Einfluss desselben auf die Kinetik im Rahmen der Realversuche in 

etwa zweiter Ordnung ist. Die Tatsache, dass die Geschwindigkeit der Modellversuche bei 

14 °C gegenüber derer bei Raumtemperatur und gegenüber der Theorie einer deutlich gerin-

geren Beeinflussung durch den pH-Wert unterliegt, ist unwahrscheinlich. Es ist nicht sicherge-

stellt, dass es zur Einstellung der angenommenen Gleichgewichtsbedingungen kommt, da die 

Durchmischung der Proben auf dem Schüttler durch ein kurzes, kräftiges Schütteln von Hand 

ersetzt werden musste. Zudem liegen vermutlich Messungenauigkeiten und Verzerrungen auf-

grund der geringen Anzahl an bei 14 °C durchgeführten Modellversuchen vor. Darauf ist auch 

zurückzuführen, dass die Geschwindigkeitskonstanten bei unterschiedlichen Eisen(II)-Start-

konzentrationen voneinander abweichen.  

Es kann davon ausgegangen werden, dass sowohl für die Modellversuche als auch für die 

Realversuche die Abhängigkeit der Kinetik vom pH-Wert zweiter Ordnung ist und dass die 

Reaktionsgeschwindigkeit im Modellwasser nicht durch die Ausgangskonzentration an redu-

ziertem Eisen beeinflusst wird. 
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Abbildung 6-11: Geschwindigkeitskonstanten im Modell bei etwa 14 °C sowie in den Realversuchen in Abhän-
gigkeit vom pH-Wert 

  

Abbildung 6-12: Reaktionsverlauf im Modell bei etwa 
14 °C und mit Realwasser 1 bei einem 
pH-Wert von etwa 6,9 

  

Abbildung 6-13: Reaktionsverlauf im Modell bei etwa 
14 °C und mit Realwasser 2 bei einem 
pH-Wert von etwa 6,9 
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Abbildung 6-12 und Abbildung 6-13 erlauben einen Vergleich der ermittelten Reaktionsver-

läufe für einen Anfangs-pH-Wert um 6,9. Es wird wie auch aus Abbildung 6-11 deutlich, dass 

bei annähernd gleicher Temperatur die Modellversuche erheblich schneller ablaufen als die 

Experimente mit Realwasser.  

Nachstehende Tabelle 6-2 fasst die graphisch ermittelten experimentellen Geschwindigkeits-

konstanten kexp für beide Realwässer zusammen und gibt die daraus errechneten allgemeinen 

Geschwindigkeitskonstanten kH für das Zeitgesetz nach Gleichung (16) wieder. Die Berech-

nung erfolgte unter Verwendung des mittleren pH-Wertes und des mittleren Sauerstoffgehal-

tes. 

Tabelle 6-2: Umrechnung der experimentell ermittelten Geschwindigkeitskonstanten kexp für verschiedene 
pH-Werte in die allgemeine Geschwindigkeitskonstante kH 

Realwasser 1 Realwasser 2 

mittlerer pH kexp [1/min] kH [mol/(min·l)] mittlerer pH kexp [1/min] kH [mol/(min·l)] 

6,58 0,0011 2,92684 ∙ 10-13 6,82 0,0011 8,68480 ∙ 10-14 

6,79 0,0020 1,98238 ∙ 10-13 7,11 0,0030 5,90705 ∙ 10-14 

6,89 0,0033 2,07023 ∙ 10-13 7,22 0,0053 6,34528 ∙ 10-14 

6,95 0,0046 2,14925 ∙ 10-13 7,30 0,0115 9,58587 ∙ 10-14 

 

Im Mittel ergab sich für Realwasser 1 bei einer mittleren Temperatur von 16 °C eine Geschwin-

digkeitskonstante von 2,3 ∙ 10-13 mol/(min ∙ l). Für Realwasser 2 mit einer mittleren Temperatur 

von 14 °C liegt der Mittelwert der Geschwindigkeitskonstanten bei 7,6 ∙ 10-14 mol/(min ∙ l). Laut 

Millero (2001) nimmt die Geschwindigkeitskonstante einen Wert von 3 ∙ 10-12 mol/(min ∙ l) bei 

20 °C an. Die Oxidationsreaktion in Realwasser 1 wäre somit um den Faktor 13 langsamer als 

laut Theorie und in Realwasser 2 um den Faktor 39,5. Diese Minderung der Reaktionsge-

schwindigkeit ist nicht alleine auf die geringere Temperatur zurückzuführen, da es bei einer 

Verringerung der Temperatur um 10 °C laut Groth und Czekalla (2004) nur zu einer Verlang-

samung um den Faktor 2 bis 3 kommt, was auch in den durchgeführten Modellversuchen Gül-

tigkeit fand. 

Die Tatsache, dass die Modellversuche etwas höhere Geschwindigkeiten aufweisen als zu 

erwarten und die Realversuche deutlich geringere, lässt sich vermutlich auf den Einfluss von 

Wasserinhaltsstoffen zurückführen. Die Realwässer weisen gegenüber dem Modellwasser hö-

here elektrische Leitfähigkeiten und höhere Ionenstärken auf, welche auf die erhöhten Gehalte 

gelöster Ionen zurückzuführen sind. Insbesondere die Sulfatkonzentrationen der Grundwässer 

liegen deutlich über der des Modellwassers. Auch die Gehalte an Calcium, Magnesium, Na-

trium und Kalium liegen in den Realwässern oberhalb derer des Modellwassers.  



   

53 
 

Es ist anzunehmen, dass gegenüber dem Modellwasser in den Realwässern ein größerer An-

teil der Eisen(II)-Ionen als Eisensulfat vorliegt. Dadurch wird die Reaktivität des Eisens verrin-

gert und der Oxidationsprozess verlangsamt (Millero, 2001). Auch durch die höheren Gehalte 

an Magnesium-Ionen und die folglich verstärkte Bildung von Magnesiumcarbonat kommt es 

laut Millero (2001) zu einer Hemmung der Oxidation des Eisens(II). Eine Erhöhung der Ionen-

stärke führt gemäß Millero und Izaguirre (1989) sowie Santana-Casiano, González-Dávila, 

Rodrı́guez und Millero (2000) ebenfalls zu einer Verringerung der Oxidationsrate. Demgegen-

über beeinflussen laut Davison und Seed (1983) die Ionenstärke und Wasserinhaltsstoffe die 

Reaktionsgeschwindigkeit erst ab Gehalten, die untypisch für natürliche Wässer sind, wonach 

nicht anzunehmen ist, dass die ausgeprägten Verlangsamungen der Oxidationsreaktion im 

Realwasser tatsächlich auf den Einfluss der Wasserinhaltstoffe zurückzuführen sind. 

Die Tatsache, dass die Geschwindigkeit der Eisen(II)-Oxidation in Realwasser 2 nur etwa ein 

Drittel derer in Realwasser 1 erreicht, lässt vermuten, dass es aufgrund des höheren Gehaltes 

organischen Kohlenstoffs in Realwasser 2 zu Komplexbildungen kommt, die die Reaktion zu-

sätzlich verlangsamen (Seibt, 2000). Es waren jedoch auch in Realwasser 2 keine oxidations-

stabilen Eisen-Komplexe vorzufinden. 

Im Vergleich zu den Realversuchen kann die ständige Bewegung der Proben durch den Ein-

satz des Schüttlers im Rahmen der Modellversuche zu einer Beschleunigung der Reaktion 

beigetragen haben. 

Es ist aufgrund der abweichenden Versuchsbedingungen schwierig, die Ergebnisse der Mo-

dellversuche auf die Realversuche zu übertragen. Die Abweichungen im charakteristischen 

Reaktionsverlauf lassen sich durch den Einfluss des pH-Wertes im Modellversuch und durch 

dessen Stabilisierung im Realversuch aufgrund der mechanischen Entsäuerung erklären. Die 

Unterschiede der Reaktionsgeschwindigkeiten sind nicht nur als Folge des Temperatureinflus-

ses zu sehen. Vielmehr unterliegt der Oxidationsprozess in den Realwässern weiteren hem-

menden Faktoren, die als Folge der abweichenden Zusammensetzungen der Wässer zu be-

trachten sind. 

Die Methodik der Realversuche hat sich als durchaus praktikabel erwiesen, wobei die Überla-

gerung der mechanischen Entsäuerung und des Oxidationsprozesses zu beachten ist. Es ist 

zu bedenken, dass sich bei einer längeren Belüftung durch eine höhere Anzahl an Umschüt-

tungen höhere Anfangs-pH-Werte eingestellt hätten, und durchaus ein Einfluss der Absenkung 

der pH-Werte auf den Reaktionsverlauf zu beobachten gewesen wäre. 
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7 ZUSAMMENFASSUNG 

Im Rahmen der vorliegenden Arbeit wurde die Kinetik der Eisen(II)-Oxidation anhand eines 

Modellwassers und zweier Realwässer untersucht. Dabei konnten die Einflüsse der Parameter 

pH-Wert, Eisen(II)-Startkonzentration, Sauerstoffgehalt und Temperatur näher betrachtet wer-

den und Ergebnisse zur Übertragbarkeit der theoretischen Kenntnisse und der Modellergeb-

nisse auf Realwässer gewonnen werden. Ebenso wurde das Ziel erreicht, die angewandte 

Methodik zu spezifizieren und zu beurteilen. 

Als Modellwasser diente Cottbuser Leitungswasser, dessen pH-Wert durch Hinzufügen 

0,1-molarer Salzsäure variiert wurde. Die Zugabe des reduzierten Eisens erfolgte mit einer 

Lösung von Eisen(II)-sulfat-Heptahydrat. Als Realwässer fanden zwei Grundwässer mit Ei-

sen(II)-Gehalten von 24,0 und 3,5 mg/l vom Campus der BTU Cottbus-Senftenberg Verwen-

dung. Die Variation der pH-Werte wurde durch unterschiedliche Luft-Wasser-Verhältnisse bei 

der Belüftung realisiert. Alle Experimente wurden in geschlossenen Systemen durchgeführt, 

wobei zuvor angestrebt wurde, das Gleichgewicht zwischen Luft- und Wasserphase einzustel-

len.  

Die Modellversuche führten zu einem typischen exponentiellen Reaktionsverlauf, der sich aus 

zwei unterschiedlich schnellen Reaktionsabschnitten zusammensetzt. Es konnte bestätigt 

werden, dass die beobachte Verlangsamung auf der Absenkung der pH-Werte infolge der Oxi-

dationsreaktion beruht. Die Geschwindigkeitskonstanten der Modellversuche nahe der Sätti-

gung mit Sauerstoff sowie bei einer Temperatur zwischen 21 und 30 °C liegen im Mittel bei 

1,82 ∙ 10-11 mol/(min ∙ l). Es wurden im Modell demnach verglichen mit der Theorie zu hohe 

Oxidationsraten beobachtet. Gründe hierfür sind neben Messungenauigkeiten in der ständigen 

Durchmischung der Proben und in der künstlichen Zugabe der Eisen(II)-Ionen als Eisen(II)-

sulfat-Heptahydrat zu vermuten. 

Die exponentielle Abnahme der Eisen(II)-Konzentration in den Realwässern erfolgte mit kon-

stanter Geschwindigkeit, da es aufgrund der unerwünschten Überlagerung mit der mechani-

schen Entsäuerung zu deutlich geringeren Absenkungen der pH-Werte als in den Modellver-

suchen kam. Die Realversuche führten zu Geschwindigkeitskonstanten von 

2,3 ∙ 10-13 mol/(min ∙ l) bei 16 °C in Realwasser 1 und 7,6 ∙ 10-14 mol/(min ∙ l) bei 14 °C in Re-

alwasser 2. Die starke Hemmung der Eisen(II)-Oxidation in den realen Grundwässern lässt 

sich nicht alleine durch den Einfluss der Temperatur erklären. Es werden bremsende Effekte 

aufgrund bestimmter Wasserinhaltstoffe wie Sulfat und Magnesium vermutet. Besonders in 

Realwasser 2 muss auch mit der Ausbildung organischer Komplexverbindungen gerechnet 

werden, welche die zusätzliche deutliche Verlangsamung gegenüber Realwasser 1 erklären 

könnten. 
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Die Abhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit zweiter Ordnung vom pH-Wert fand sowohl 

im Rahmen der Modellversuche bei Raumtemperatur als auch für die Realwässer bei Entnah-

metemperatur Bestätigung. Wie anzunehmen, konnte kein Einfluss der Eisen(II)-Startkonzen-

tration auf die Kinetik der Oxidationsreaktion festgestellt werden. Auch der Einfluss der Tem-

peratur entsprach den Erwartungen. Eine Steigerung der Temperatur um 10 °C hatte eine 

Zunahme der Geschwindigkeit der Oxidationsreaktion um den Faktor 2,4 zur Folge und die 

aus den Datensätzen errechnete Aktivierungsenergie beträgt 47 kJ/mol (Schöpke, 2012). Die 

Abhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit erster Ordnung vom Sauerstoffgehalt konnte nur 

tendenziell bestätigt werden. Der Effekt des Sauerstoffgehaltes auf die Reaktionskinetik fiel 

dabei deutlich stärker aus als laut Theorie zu erwarten. Es war keine Beschleunigung der Ei-

sen(II)-Oxidation aufgrund autokatalytischer Effekte zu beobachten.  

Es ist festzuhalten, dass die Übertragbarkeit der Modellergebnisse auf die Realwässer nur 

begrenzt möglich ist, da der Einfluss der Wasserinhaltstoffe im Rahmen der durchgeführten 

Versuche nicht separat betrachtet wurde. Dazu sind weitere Untersuchungen vonnöten, wel-

che Einflussparameter wie die Ionenstärke, den Sulfatgehalt, den Magnesiumgehalt und den 

Gehalt organischer Verbindungen in den Wässern mit einbeziehen.  

Die bei der Durchführung der Realversuche angewandte Methodik hat sich im Rahmen dieser 

Arbeit bewährt. Der Belüftungseffekt ist sehr gut, jedoch ist zur Einstellung der pH-Werte des 

Gleichgewichtszustandes eine deutlich längere Belüftungsdauer als die eingesetzte erforder-

lich.  
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ABKÜRZUNGSVERZEICHNIS 

Abb.  Abbildung 

CO2  Kohlenstoffdioxid 

FeSO4 · 7 H2O  Eisen(II)-sulfat-Heptahydrat 

HCl  Salzsäure 

k.A.  keine Angabe 

Tab.  Tabelle 

vgl.  vergleiche 

   

A - präexponentieller Faktor, Frequenzfaktor 

c0 mg/l Eisen(II)-Startkonzentration 

cG mmol/l Konzentration des Gases in der flüssigen Phase im thermo-

dynamischen Gleichgewicht 

ci  mmol/l molare Sättigungskonzentration des Gases i in der flüssi-

gen Phase 

c(t) mmol/l Konzentration des Gases in der flüssigen Phase zum Zeit-

punkt t 

c(HCO3
-) mmol/l molare Hydrogencarbonatkonzentration, entspricht KS4,3 

c(CO2) mmol/l molare Kohlenstoffdioxidkonzentration, entspricht KB8,2 

Ea J/mol Aktivierungsenergie 

[Fe(II)] mol/l Eisen(II)-Konzentration 

[FeIII-O-FeII+] mol/l Konzentration der an Eisen(III)-Hydroxyverbindungen ad-

sorbierten Eisen(II)-Ionen 

[H+] mol/l Hydroxoniumionenkonzentration 

IS mmol/l Ionenstärke 

k l2/(min ∙ atm ∙ mol2) Geschwindigkeitskonstante für Zeitgesetz (13),  

bei 20 °C: k = 8,0 (± 2,5) ∙ 1013 l2/(min ∙ atm ∙ mol2) 

k‘ 1/(min ∙ atm) Geschwindigkeitskonstante für Zeitgesetz (14), 

bei 25 °C: k‘ = 1 ∙ 10-7 1/(min ∙ atm) 



 

II 
 

k0, k1, k2 l/(mol ∙ s) Geschwindigkeitskonstanten für Zeitgesetz (17), 

k0 = 7,9 ∙ 106 l/(mol ∙ s) 

k1 = 25 l/(mol ∙ s)  

k2 = 7,9 ∙ 106 l/(mol ∙ s) 

kexp 1/min Geschwindigkeitskonstante für Zeitgesetz (18) 

bei 20 °C: kexp= 3 ∙ 10
-12

 ∙ [O2(aq)] ∙ 10
2 ∙ pH  

kH mol/(min ∙ l) Geschwindigkeitskonstante für Zeitgesetz (16), 

bei 20 °C: kH = 3 ∙ 10-12 mol/(min ∙ l) 

kSurf l2/(mol ∙m2 ∙ s) Geschwindigkeitskonstante für Zeitgesetz (22), 

kSurf = 5,0 l2/(mol ∙m2 ∙ s) 

KB8,2 mmol/l Basenkapazität bis pH 8,2 

Kb  1/bar Bunsen‘scher Absorptionskoeffizient 

KH  mol/(m3∙bar) Henry-Konstante 

KS4,3 mmol/l Säurekapazität bis pH 4,3 

M(i) g/mol molare Masse des Stoffes i 

[O2(aq)] mol/l Sauerstoffkonzentration in wässriger Lösung 

[OH-] mol/l Hydroxylionenkonzentration 

pi bar Partialdruck des Gases i in der Luftphase 

pK1 - negativer dekadischer Logarithmus der Gleichgewichts-

konstante K1 für die Reaktion CO2 + H2O → HCO3
- + H+ 

R J/(mol∙K) allgemeine Gaskonstante, R = 8,314472 

ß(i) mg/l Sättigungskonzentration des Gases i in Wasser 
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