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Abstract: The solubility of iron in surface waters and atmospheric water is partially 
controlled by photochemical processes. The increase in the solubility of iron in natural 
aquatic systems occurs most efficiently through reductive dissolution of iron(ni) 
(hydr)oxides. In the presence of light and suitable organic ligands, this process is not 
restricted to anoxic hypolimnetic water but may also take place in oxic epilimnetic water. 
As has been shown, processes at the surface and not transport processes control the 
dissolution kinetics. In light-induced dissolution of iron(in) (hydr)oxides, ligands may act 
both as electron donors and as surface complex-formers, thereby facilitating the detach­
ment of reduced iron centers from the surface. Part of the photochemically formed 
iron(n) is readsorbed onto the iron(ni) (hydr)oxide surface, probably through ternary 
surface complexes, and catalyzes the dissolution in a dark reaction. Thus, under certain 
circumstances, the light-induced dissolution of iron(in) (hydr)oxides is an autocatalytic 
process, since the dissolution rate depends in part on the concentration of readsorbed- 
iron(n).

Eisens aus dem Sediment auch in Lösung 
gelangt und - falls keine geeigneten Ober­
flächen zur Readsorption vorhanden sind 
- die Wassersäule erreicht. Dieser Rücklö­
sungsprozess führt zu einer zusätzlichen 
Phosphatbelastung des Sees16"91. Unter 
Lichteinfluss wird die reduktive Auflösung 
von Eisenoxiden in Gegenwart von organi­
schen oder anorganischen Spezies als Elek­
tronendonoren beschleunigt oder erst er­
möglicht. Zahlreiche Untersuchungen wei­
sen darauf hin, dass im sauerstoffhaltigen, 
lichtzugänglichen Teil von Oberflächenge­
wässern eine stationäre Fen-Konzentra­
tion weitgehend durch photochemische 
Prozesse aufrechterhalten wird12"41.

Die photochemischen und photoelek­
trochemischen Eigenschaften von Eisen­
oxid-Kolloiden sind verschiedentlich 
untersucht worden1“"141. Einige Arbeiten 
befassen sich spezifisch mit der lichtindu­
zierten Auflösung von Eisenoxid-Kolloi­
den115"181. In diesem Beitrag diskutieren wir 
unter dem Aspekt der Oberflächen-Koor- 
dinationschemie den Einfluss von Licht 
auf die Auflösungskinetik von Eisenoxi­
den. Zuerst gehen wir auf das Koordina­
tionsmodell oxidischer Grenzflächen ein 
und erörtern Faktoren, welche die Auflö­
sungskinetik von Eisenoxiden im Dunkeln 
kontrollieren. Danach berichten wir über 
vorläufige Ergebnisse aus Laborexperi­
menten zur lichtinduzierten Auflösung von 
Eisen(ni)-oxiden, die mit kolloidalem Hä­
matit in Anwesenheit von Oxalat bei pH 3 
als Modellsystem durchgeführt wurden.

Heterogene Photoredox-Reaktionen 
spielen in unserer Umwelt eine wichtige 
Rolle. Das dafür wohl wichtigste Beispiel 
sind die Primärprozesse bei der Photosyn­
these der Pflanzen. Sie sind eine Vorausset­
zung für das Leben auf der Erde. Ein weite­
res Beispiel ist die photochemische Um­
wandlung von natürlich vorkommenden 
oder xenobiotischen Substanzen an der 
Partikel/Wasser-Grenzfläche1'1. Auch die 
Speziierung von Schwermetallen wie Eisen 
und Mangan wird in einem natürlichen 
aquatischen System zum Teil über hetero­
gene Photoredox-Prozesse kontrolliert12"51. 
In der Umwelt, unter anderem in Seen und

deren Sedimenten, ist es von Bedeutung, in 
welcher chemischen Form Eisen und Man­
gan vorliegen12"101, z.B. für die Aufnahme 
dieser Schwermetalle durch das Phyto­
plankton12"61.

In natürlichen Gewässern wird die Ver­
teilung zwischen dem partikulären und 
dem gelösten Eisen durch mehrere Fakto­
ren beeinflusst: pH, Redoxbedingungen, 
Anwesenheit von Komplexbildnern, 
Lichteinstrahlung. Die Löslichkeit des 
dreiwertigen Eisens wird im wesentlichen 
durch die Löslichkeit seiner Hydroxide 
und Oxid-hydroxide begrenzt, die Löslich­
keit des zweiwertigen Eisens durch die Lös­
lichkeit von FeCO3 [6!. Bei einem pH-Wert, 
wie er in einem durchschnittlichen schwei­
zerischen Gewässer vorkommt (pH 7-8), 
ist Fe11 um einige Zehnerpotenzen löslicher 
als Fe111. Die Erhöhung der Eisenlöslichkeit 
in einem natürlichen aquatischen System 
erfolgt daher am wirkungsvollsten durch 
reduktive Auflösung von Eisen(m)-oxiden. 
(Unter dem Begriff «Oxide» werden hier 
auch die Hydroxide und die Oxid-hydro- 
xide zusammengefasst.) In einem eutro­
phen See spielt sich dieser Prozess an der 
Grenzfläche Sediment/Wasser ab, wo wäh­
rend der Stagnationsperiode oder perma­
nent stark reduktive Bedingungen herr­
schen. Die reduktive Auflösung von Eisen­
oxiden kann zur Remobilisierung von 
Phosphat führen, da an Eisenoxide adsor­
biertes Phosphat bei der Mobilisierung des

Koordinationsmodell 
oxidischer Grenzflächen1191

In einer wässrigen Lösung ist die Ober­
fläche von Metalloxiden mit OH-Gruppen 
bedeckt. Diese Hydroxygruppen haben 
amphoteren Charakter:

>MOH2® ?± >MOH + H®

= { >MOH} [H®]
°1 {>MOH®}

>MOH^ >MO® + H®

{ >MO®} [H®]
2 {>MOH}

(1)

(2)

{} bzw. [] bezeichnen Konzentrationen der 
Oberflächenspezies (mol kg-1, mol m 2 
oder Molenbruch) bzw. der Spezies in der 
Lösungsphase (mol L-1); > symbolisiert 
die Koordination des oberflächenständi­
gen Metallzentrums ins Innere des Oxids.

•Die Chemisorption einer anionischen 
Spezies an eine Metalloxidoberfläche kann 
als Ligandenaustauschreaktion beschrie­
ben werden, bei der oberflächenständige 
Hydroxygruppen durch ein anderes 
Anion, zum Beispiel Oxalat, ersetzt wer­
den:

>MOH + HL(Z 1)e ?± >ML(z l,e + H2O
,s _ {>ML(z"1)e} (3)

1 “ { >MOH} [HU2"“®]
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Das Konzept der Oberflächen-Kom- 
plexbildung erlaubt es, Adsorptionsgleich­
gewichte gleich zu behandeln wie die ent­
sprechenden Gleichgewichte in Lösung. 
Die Gleichgewichtskonstanten sind aus 
Adsorptionsisothermen experimentell be­
stimmbare Grössen und ermöglichen, den 
Bedeckungsgrad als Funktion von pH- 
Wert und anderen Lösungsmittelvariablen 
vorauszusagen1201. Diese mikroskopischen 
Gleichgewichtskonstanten sind konditio­
nale Konstanten und wegen kooperativen 
Effekten an der Metalloxidoberfläche 
(Oberflächenladung) vom Bedeckungs­
grad abhängig:

^ = Kxs(intr.)exp(-a{x}) (4)

K[ ist die konditionale Stabilitätskonstante 
der Oberflächenspezies x, K^ (intr.) die ei­
gentliche Stabilitätskonstante, welche un­
abhängig vom Bedeckungsgrad ist, a eine 
empirische Konstante, deren Grösse vom 
betrachteten System abhängt, und {x} die 
Oberflächenkonzentration der adsobierten 
Spezies x.

Adsorptionsgleichgewichte, wie sie 
durch die Reaktionsgleichung (3) wieder­
gegeben sind, können auch in Form der 
Langmuir-Adsorptionsgleichung ausge­
drückt werden:

wobei {x} = { >ML(z’1)e}, [x] = [HL(Z1)S], 
Kss*%s und Ss{>MOH} + 
{ >ML(z-')e} in Gleichung (3).

Je nach vorliegender Kristallstruktur 
des Metalloxids und den Werten der Lö­
sungsmittelparameter kann ein Ligand mit 
oberflächenständigen Metallzentren ver­
schiedene innersphärische Oberflächen­
komplexe bilden. Dies ist in den Liganden­
austauschreaktionen (6)-(8) am Beispiel 
der Chemisorption von Oxalat an eine Ei- 
senoxidoberfläche schematisch dargestellt.

Fe-OH + HC2O4 (6)

zweizähnig, einkernig

1 1
Fe-OH Fe-O^r^O
| ♦ HC2O4 ♦ H® ==^ l | ♦ 2 H20

Fe —OH Fe-O^^O

zweizähnig, zweikernig

(7)

I
Fe-OH

I
♦ HC20^ ♦ H® =5 Fe-0. x0H ♦ H2O

einzähnig, einkernig

(8)

Die Strukturaufklärung solcher Ober­
flächenkomplexe gelingt mit spektroskopi­
schen Methoden1211. Die Ablösung eines 
oberflächenständigen Metallzentrums 
wird vor allem durch die Bildung eines ein­
kernigen Oberflächenkomplexes mit zwei­
zähnig gebundenem Liganden erleich­
tert[22-231.

Faktoren, welche die Auflösungskinetik 
von Eisenoxiden im Dunkeln kontrollieren

Die Auflösung von Eisenoxiden kann 
durch verschiedene chemische Komponen­
ten einer wässrigen Lösung induziert wer­
den. Die wichtigsten Reaktanden sind ne­
ben dem Lösungsmittel H® oder OH®, 
Komplexbildner wie die Anionen der 
Oxalsäure oder anderer Carbon- und Hy­
droxycarbonsäuren, sowie Reduktions­
mittel, welche imstande sind, Eisen(ni)- 
Zentren an der Oxidoberfläche im Dun­
keln zu reduzieren122,231. Diese Reaktanden 
können Zusammenwirken, so dass die Auf­
lösung zu einer Reaktion höherer Ordnung 
werden kann. Wie Zinder et al.1221 gezeigt 
haben, wird die Auflösungskinetik von Ei­
senoxiden wie auch von anderen schwer­
löslichen Metalloxiden durch Oberflä­
chenprozesse und nicht durch Transport- 
oder Diffusionsprozesse kontrolliert. Die 
Auflösungsrate hängt im allgemeinen von 
der Oberflächenkonzentration der Reak­
tanden und nicht von der Konzentration 
der gelösten Spezies ab. Bei der durch Pro­
tonen und/oder durch einen Komplexbild­
ner induzierten nicht-reduktiven Auflö­
sung eines Metalloxids führt die Adsorp­
tion des Reaktanden an eine funktionelle 
Gruppe an der Oberfläche zu einer Polari­
sierung und Schwächung der Metall-Git­
tersauerstoff-Bindung, gefolgt von der Ab­
lösung des Metallzentrums aus dem Oxid- 
verband als geschwindigkeitsbestimmen­
dem Schritt122’?31. Bei der reduktiven Auflö­
sung werden Metallzentren an der Oxid­
oberfläche reduziert und - wegen der grös­
seren Labilität der Fe"-O‘'-Bindung ver­
glichen mit der Fein-Q““-Bindung - leichter 
von der Oxidoberfläche abgelöst als nicht­
reduzierte Metallzentren122’241. Wie bei der 
nicht-reduktiven Auflösung wird auch die 
Ablösung der reduzierten Metallzentren 
durch die Oberflächen-Koordination mit 
einem Komplexbildner erleichtert. Die 
Rate der reduktiven Auflösung des Eisen-

oxids ist bei konstantem pH und konstan­
tem Redoxpotential direkt proportional 
zur Oberflächenkonzentration des Kom­
plexbildners. Dies ist in Fig. 1 am Beispiel 
der durch einen Komplexbildner ka­
talysierten, reduktiven Auflösung von 
a-FeOOH im Dunkeln gezeigt1221.

Einfluss von Fe'1 auf die Auflösungsrate 
von Eisenoxiden: Durch zweiwertiges Ei­
sen wird die Auflösung von Eisenoxiden in 
Anwesenheit eines Komplexbildners wie 
z.B. Oxalat stark beschleunigt124,251. Fig.2 
zeigt den zeitlichen Verlauf der Hämatit­
auflösung im Dunkeln bei verschiedenen 
Fen-Konzentrationen und konstanter 
Oxalat-Konzentration. Fe11 hat nur in Ge­
genwart eines Komplexbildners wie Oxa­
lat, Malonat oder Citrat, wenn dieser in 
genügend hoher Konzentration vorliegt, 
einen Einfluss auf die Auflösungskinetik 
von Eisenoxiden1241. Es erscheint uns wahr­
scheinlich, dass ein Elektronentransfer via 
Bildung eines ternären Oberflächenkom­
plexes erfolgt:

O O
II II n et 

[ >Feni-O-C-C-O-Fen]® #

o o

[ >Fen-O-C-C-O-Fein]®

Dadurch entstehen an der Oxidoberfläche 
Fen-Zentren, welche schneller abgelöst 
werden als die Feln-Zentren. Die Fen-Kon- 
zentration in Lösung bleibt dabei kon­
stant, während die Konzentration des ge­
lösten Fein zunimmt. Diese Erklärung ist 
eine Variation des von Blesa et al.1251 vorge­
schlagenen Mechanismus.

Experimente zur lichtinduzierten 
Auflösung von Hämatit 
in Gegenwart von Oxalsäure

Kolloidales a-Fe2O3 stellten wir mit ei­
ner etwas modifizierten Methode nach 
Matijevic et al.1261 her. Wie die Röntgen- 
Strukturanalyse und elektronenmikrosko­
pische Aufnahmen bestätigen, bildete sich 
reines a-Fe2O3 von enger Teilchengrössen­
verteilung. Die Form der Partikel ist rund­
lich-würfelig oder rhomboedrisch, der 
Durchmesser beträgt ca. 0.1 pm. Die totale 
Austauschkapazität der Hämatitoberflä­
che wurde mit der Methode der Fluoridad­
sorption1271 bestimmt; dies ergab eine Aus­
tauschkapazität von 1.2%, bezogen auf Fe 
(tot.). Der Ladungsnullpunkt (zero point 
of Charge) wurde durch Säure-Base-Titra- 
tion1201 bei pH 9.8 ermittelt. Als Lichtquelle 
verwendeten wir eine 1000 W Xenon- 
Hochdrucklampe und zur Erzeugung von 
monochromatischem Licht einen Gitter­
monochromator mit einer Bandbreite von 
20 nm bei 5 mm Spaltbreite. Die relativen 
Lichtintensitäten wurden mit einer kom­
pensierten Thermosäule, die absolute 
Lichtintensität bei 2 = 405 nm mit dem Ei- 
sen(in)-Oxalato-Aktinometer1281 bestimmt. 
Als Photoreaktor diente eine thermostati- 
sierbare Pyrexglaszelle mit einem optisch 
flachen Pyrexglasfenster, durch welches
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Fig.l. 'Auflösung von kolloidalem a-FeOOH in Gegenwart eines Reduktionsmittels (As­
corbinsäure) und eines Komplexbildners (Oxalat) im Dunkeln. Die Auflösungsrate (vgl. 
eingeschobene Figur) ist bei konstantem pH und konstanter Ascorbinsäurekonzentration 
direkt proportional zur Oberflächenkonzentration von Oxalat, Cf. Die einzelnen Raten 
wurden aus Auflösungsexperimenten erhalten, bei welchen die Konzentration des totalen 
gelösten Eisens [Fe(tot.)] als Funktion der Zeit bestimmt wurde (pH 4; 10~3 mol L~‘ 
Ascorbinsäure; 3 g L~‘ a-FeOOH). Mit Erlaubnis reproduziert ausI22].

Fig. 2. Einfluss von Fe" auf die Auflösungsrate ( R^f von kolloidalem a-Fe2O3 in Gegenwart 
von Oxalat im Dunkeln. Totale Oxalat-Konzentration: 3.3 ■ 10~3 mol L^'; pH 3; 0.5 g L~‘ 
a-Fe2O3. (1) ohne Fe"; (2) [Fe"] = 2.5 • 10~s mol L~‘; (3) [Fe"] = 1.3 ■ 10~4 mol L~’. Die 
Fe11-Konzentration ist die Summe der Konzentration des gelösten Fe" und des an der 
Hämatitoberfläche adsorbierten Fe", [Fe"] = (Fe" gel.J + [Fe" ads.]. Die Auflösung ist 
wegen Inhomogenitäten der Eisenoxid-Oberfläche zu Beginn generell etwas schneller. Die 
Raten wurden im linearen Teil der Auflösungsexperimente bestimmt.

die kolloidale Suspension von unten be­
lichtet wird. Die Suspension wurde wäh­
rend der Bestrahlung mit Stickstoff gespült 
und mit einem Stabrührer gerührt. Die Be­
stimmung der Konzentration des gelösten 
zweiwertigen Eisens und des gelösten tota­
len Eisens erfolgte coiorimetrisch mit der 
Phenanthrolinmethode1291. Wir verwende­
ten 0.5 g a-Fe2O3 pro Liter und als lonen- 
medium 5 • 10-3 m NaClO4; die Lösung 
wurde mit HC1O4 auf pH 3 eingestellt. Die 
Hämatit-Suspension wurde bei pH 3 wäh­
rend ca. 12 h vorkonditioniert. Deshalb ist 
die anfängliche Konzentration des gelö­
sten Eisens bei den Auflösungs­
experimenten grösser als null.

Je nach Lichtintensität und Photonen- 
Energie müssen verschiedene Reaktions­
wege in Betracht gezogen werden:

1) Photochemische Reduktion von Fe111- 
Zentren an der Hämatit-Oberfläche un­
ter Oxidation des adsorbierten Oxalats 
und Ablösung der gebildeten Fe“-Zen- 
tren aus dem Oxidverband:

a-Fe2O3 + CAe(ads.) + 6H® <►

2 Fe2® + 2 CO2 + 3 H,0

Diese reduktive Auflösung von Hämatit 
unter Oxidation des Oxalats läuft nur 
unter Lichteinfluss mit messbarer Ge­
schwindigkeit ab, wobei unsere vorläufi­
gen Befunde den Schluss nahelegen, 
dass dazu der spektrale Anteil des nahen 
UV-Bereichs (1 < 400 nm) notwendig 
ist1311.

2) Photolyse von gelösten Feni-Oxalato- 
Komplexen:

2[Fe(C2O4)]®<>
2 Fe2® + 2 CO2 + CA® ’

Diese homogene Photoredox-Reaktion 
läuft im Bereich 250-500 nm mit hoher 
Quantenausbeute ab[28]. Fe111 gelangt via 
nicht-reduktive Auflösung von Hämatit 
im Dunkeln als Folge der Oberflächen­
koordination mit Oxalat in Lösung. Ge­
löstes dreiwertiges Eisen entsteht aber 
auch über Reaktionsweg 3.

3) Durch Fe" katalysierte Auflösung von 
Hämatit in Gegenwart von Oxalat in ei­
ner Dunkelreaktion.
Fig. 3 und Fig. 4 zeigen zwei Auflösungs­

experimente. Im ersten wurde die Hämatit­
suspension mit weissem Licht hoher Inten­
sität (Io ~ 400 mW/cm2) belichtet, im zwei­
ten mit Licht geringer Intensität bei 375 
nm (Io = 0.4 mW/cm2). Unter den erstge­
nannten Bedingungen liegt das freigesetzte 
Eisen ausschliesslich in zweiwertiger Form 
vor, und die Auflösungsrate ist im gemes­
senen Zeitbereich nahezu konstant (vgl. 
Fig. 3). Bei Bestrahlen mit Licht geringerer 
Intensität entsteht nicht nur gelöstes zwei­
wertiges, sondern auch dreiwertiges Eisen, 
und die Auflösungsrate nimmt mit zuneh­
mender Fe”-Konzentration zu (vgl. Fig. 4). 
Ein solcher autokatalytischer Effekt wurde 
auch von Cornell und Schindler1151 bei der 
lichtinduzierten Auflösung von Goethit 
(a-FeOOH) in Gegenwart von Oxalat 
beobachtet. Wie bereits diskutiert, bewirkt 
Fe11 in Anwesenheit eines solchen Ligan­
den eine Beschleunigung der Auflösung 
von Eisenoxiden. Die durch Fe11 kataly­
sierte Auflösung hängt unter anderem von 
der Konzentration des über wahrschein­
lich ternäre Oberflächenkomplexe gebun­
denen Fe11 ab[241. Das Fehlen eines autoka­
talytischen Effekts und von gelöstem Feln 
(vgl. Fig. 3) kann verschiedene Ursachen 
haben: Die durch Fe11 katalysierte Auflö­
sung spielt eine untergeordnete Rolle; und/ 
oder die Fe"-Konzentration erreicht be­
reits nach kurzer Zeit (t « 30 min) einen 
kritischen Wert, bei welchem die Rate der 
durch Fe11 katalysierten Auflösung unab­
hängig von der Konzentration des gelösten 
Fe11 wird1241; und das gelöste Fe111 wird 
quantitativ durch Photolyse der FeIn-Oxa- 
lato-Komplexe reduziert. Es erscheint uns 
wahrscheinlich, dass die lichtinduzierte 
Auflösung von Hämatit unter diesen expe­
rimentellen Bedingungen weitgehend 
durch den Photoredox-Prozess an der 
Oberfläche (Reaktionsweg 1) kontrolliert 
wird. Bei einer oberflächenkontrollierten 
Reaktion folgt die Reaktionsrate als Funk­
tion der Substratkonzentration einer Ad­
sorptionsisotherme vom Langmuir-Typ, 
falls die Reaktionskinetik erster Ordnung 
bezüglich der Konzentration des adsor­
bierten Substrats ist:

(12)
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Fig. 3. Zeitliche Zunahme der Konzentration von gelöstem Fe" sowie Abnahme der Oxalat- 
Konzentration bei der lichtinduzierten Auflösung von a-Fe2O3 in Gegenwart von Oxalat. 
Anfängliche Oxalat-Konzentration: KrJ mol L1; pH 3. Weisses Licht einer Xenon-Hoch- 
drucklampe nach Durchgang durch ein Pyrexglasfenster, [,x400 mW/cm2. Bestrahlte 
Oberfläche « 50 cm2, Reaktionsvolumen 250 mL.

Fig. 4. Zeitliche Zunahme der Konzentration von gelöstem zweiwertigem Eisen, □ = [Fe" 
gel.J, und von totalem gelöstem Eisen, O = [Fe (tot.) gel.] = [Fe"gel.] + [ Fe1" gel.], bei 
der lichtinduzierten Auflösung von a-Fe O. in Gegenwart von Oxalat. Anfängliche Oxalat- 
Konzentration: 3.3 • 10~3 mol L~‘; pH 3. Licht einer Xenon-Hochdrucklampe nach Durch­
gang durch einen Monochromator, 2 = 375 nm, Io = 0.4 mW/cm2. Bestrahlte Oberfläche 
ä 50 cm2, Reaktionsvolumen 250 mL.

Ks ist die Gleichgewichtskonstante des Ad­
sorptionsgleichgewichts, S die Konzentra­
tion der total austauschbaren Oberflä­
chenplätze und [x] bzw. {x} die Gleichge­
wichtskonzentration der gelösten bzw. der 
adsorbierten Spezies x. Zahlreiche hetero­
gene Photoredox-Reaktionen können mit 
einer Kinetik, wie sie durch Gleichung (12) 
wiedergegeben ist, beschrieben werden 
(vgl. beispielsweise[14> 16’301). Ob dies auch 
für die lichtinduzierte Auflösung von Hä­
matit in Gegenwart von Oxalsäure zutrifft, 
oder ob es sich dabei allenfalls um eine 
Kinetik höherer Ordnung bezüglich der 
Konzentration des adsorbierten Oxalats 
handelt, wird zur Zeit untersucht.

Wie aus Fig. 3 entnommen werden kann, 
ist die Rate der Fen-Produktion etwa halb 
so gross wie die Rate des Oxalatabbaus.

Die Photoelektronen werden offenbar zum 
Teil verbraucht zur Reduktion einer ande­
ren Spezies als der Fera-Zentren an der 
Oxidoberfläche. Da bei diesem Experi­
ment geringe Mengen Sauerstoff anwesend 
waren, ist die photochemische Reduktion 
von an der ct-Fe2O3-Oberfläche adsorbier­
tem O2 nicht auszuschliessen[I1J21. Kiwi und 
Grätzel1121 haben auch über lichtinduzierte 
Wasserstoffentwicklung in einer kolloida­
len a-Fe2O3-Suspension berichtet. In einem 
Experiment, welches mit der von Calza- 
ferri et al.132,331 beschriebenen Versuchsan­
ordnung durchgeführt wurde, und bei dem 
der Sauerstoffgehalt der Suspension unter­
halb der mit dieser Anordnung erreichten 
Nachweisgrenze lag, konnten wir im pH- 
Bereich zwischen 3 und 11 in unserer Hä­
matit-Suspension in Gegenwart von Oxa­

lat keine lichtinduzierte Wasserstoffent­
wicklung feststellen. Als Lichtquelle ver­
wendeten wir hierbei weisses Licht einer 
500 W Xenon-Hochdrucklampe, dessen 
UV-Anteil durch ein Pyrexglasfenster be­
grenzt war. Unter rigorosem Sauerstoff­
ausschluss entsprechen die Fe11- und CO2- 
Produktion sowie der Oxalatverbrauch der 
erwarteten Stöchiometrie.

Bei der über die photochemische Redox­
reaktion an der Oberfläche kontrollierten 
lichtinduzierten Auflösung von Hämatit 
(Reaktionsweg 1) kann die Oberflächen- 
Koordination mit einem Liganden in 
mehrfacher Hinsicht eine wichtige Rolle 
spielen. Verschiedene Untersuchungen ha­
ben gezeigt, dass die Art der Adsorption 
eines Elektronendonors an eine Halblei­
teroberfläche entscheidend sein kann in 
bezug auf die Effizienz des heterogenen 
Ladungstransfers der durch Lichtabsorp­
tion erzeugten Ladungspaare (vgl. bei­
spielsweise1341). An der Oberfläche eines 
Halbleiters wie Hämatit kann eine photo­
chemische Redoxreaktion entweder aus ei­
nem angeregten Zustand eines Oberflä­
chenkomplexes oder aus einem angeregten 
Zustand der Metalloxid-Bulkphase erfol­
gen. Hämatit hat eine Bandlücke von 2.2 
eV, deren Anregung einem Übergang zwi­
schen metallzentrierten Orbitalen ent­
spricht1351. Das Absorptionsspektrum von 
Hämatit weist zudem im nahen UV-Be- 
reich unter anderem eine Bande bei 
^ = 375 nm auf, deren Anregung einem 
Ladungsübergang vom Gittersauerstoff 
auf das Metallzentrum entspricht135,361. Un­
tersuchungen von Faust und Hoffmann 1171 
wie auch eigene Untersuchungen1311 über 
die Wellenlängenabhängigkeit der Quan­
tenausbeute der lichtinduzierten Auflö­
sung von Hämatit in Gegenwart eines 
Elektronendonors weisen darauf hin, dass 
die Anregung dieser Fenl<-O " Charge- 
Transfer-Bande für die Photoredox-Reak- 
tion entscheidend sein könnte. Es ist aller­
dings nicht eindeutig auszuschliessen, dass 
auch der intramolekulare Elektronen­
transfer Ligand-»Metall des Oberflächen­
komplexes bei der lichtinduzierten Auflö­
sung von Hämatit eine Rolle spielt1171.

Die Oberflächen-Koordination mit ei­
nem Komplexbildner beeinflusst insbeson­
dere die Rate, mit welcher reduzierte Ei­
senzentren aus dem Oxidverband abgelöst 
werden. Diese kann entscheidend sein; da­
von hängt unter Umständen ab, ob an ei­
ner belichteten Eisenoxidoberfläche adsor­
bierter Sauerstoff reduziert wird oder ob 
eine reduktive Auflösung des Eisenoxids 
stattfindet1111. Die Rate der über den hete­
rogenen Photoredox-Prozess kontrollier­
ten reduktiven Auflösung von Hämatit 
sollte daher von folgenden Faktoren ab­
hängen : von der Intensität des durch den 
Chromophor absorbierten Lichts, aus des­
sen angeregtem Zustand die Redoxreak­
tion erfolgt; von der Quanteneffizienz der 
photochemischen Redoxreaktion; und von 
der koordinativen Umgebung der redu­
zierten Eisenzentren an der Oxidoberflä­
che. Ein Teil des photochemisch gebildeten
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Fe11 wird - wahrscheinlich über ternäre 
Oberflächenkomplexe - an der Hämatit­
oberfläche readsorbiert und katalysiert die 
Auflösung in einer Dunkelreaktion. Die 
Rate der lichtinduzierten Auflösung von 
Hämatit hängt deshalb unter anderem von 
der Konzentration des readsorbierten Fe11 
ab.

Schlussfolgerungen
Konzepte der Oberflächen-Koordina- 

tionschemie sind wichtig für das Verständ­
nis von Photoredox-Prozessen, die sich an 
Metalloxid-Oberflächen abspielen. Wie 
unsere vorläufigen Ergebnisse zeigen, kann 
die Kinetik der lichtinduzierten Auflösung 
von Hämatit in Anwesenheit von Oxalat 
über verschiedene Reaktionswege kontrol­
liert werden. Um voraussagen zu können, 
welcher der Reaktionswege bei gegebenen 
Bedingungen vorherrscht, ist es notwen­
dig, den Einfluss der Lichtintensität bei 
konstanter Photonen-Energie und den 
Einfluss der Photonen-Energie bei kon­
stanter Lichtintensität zu kennen. In Ge­
genwart von Sauerstoff entspricht die 
Konzentration des über die lichtinduzierte 
Auflösung von Hämatit gebildeten Fe11, 
verglichen mit der entsprechenden Kon­
zentration von photochemisch oxidiertem 
Oxalat, nicht dem Verhältnis 2:1, welches 
man unter Stickstoff beobachtet. Dies 
könnte damit erklärt werden, dass an der 
Hämatitoberfläche adsorbierter molekula­
rer Sauerstoff photochemisch reduziert 
wird.

Eingegangen am 19. Januar, 
in geänderter Fassung am 9. Juni 1988 [FC 142]
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