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　　The　air．　oxidation　of　an　aqueous　FeSO4　solution　was　Studied血an　alkaline　region　by　blowing

air　fr・om　a　horizontql　nozzle　into　the　solution．　The　pH　value　of　the　solution　was　maintained

at　ca．　10　by　adding　Na2CO3　in　the　solution．　No　catalytic　action　of　Cu2＋　ion　was　observed．

The　rate　of　oxidation　was　not　virtually　af’fected　by　the　temperature・，　but　increased　with　the

rise　of　the　flow　rate　of　air．　A　zero　order　rate　equation　was　found．　From　the　presumption

that　the　’reaction　is　composed　of　the　sequential　steps　of　dissolution　of　gaseous　oxygen　at　the

surface　of　rising　air　bubbles　and　the　oxidation　of　Fe2“　ion　and　Fe（OH）2　precipitate　by　the

dissolved　oxygen，　it　was　revealed　that　the　rate　detgrmining　step　of　the　ove．；all　reaction　is　the

step　of　oxygen’dissOlution．　From　the　rate　constant　of　the　rate　equation，　the　liquid－film　mass

transfer　coefficient　of　dissolved　oxygen　in　the　liquid・boundary　layer　at　the　bubble　surface　was　i

es．　l　imated．．，　and　．it．．．was　fairly　well　．　coincident　with　the　directly　measur6d　values．　The’　・tise　of

the．　rate　．Qf　oxidatign　with’the　flow　rate　of．　air　stream　was　interpreted　in　terMs　of　the　in－

Crease　in　the　Sutfaeb　area　of　rising　air　bubbles．

　　　　　　　　　　　　　1．　lntroduction

　　Many　gas－liquid　reactions　have　been　employed

in　the　pyro一　and　hydrometallurgical　processes．

These　reactions　are　often　carried　out　by　blow－

ing　gas　bubbles　in　the　liquid　phase．　lt　is　clear

that．chemical　reactions　and　mass　transfer　of

gaseQus．　compQnent＄　occ．ur　at　the　surface　．of　ris一

．i耳琴．．．93r．：．戸ゆ1ρr：1、．、，W田面t与9．．ρV9甲ll・at・ip・f－

feCted　by　the’ @’chemical’　reactiops　or　the　mass

tr．3n呂．fβr．o茸．．．重取9．．93串臼Qμ＄．¢Q卑か9pents　at　the　gas聯

liquid　ipterface，　it・．　is’　thbugh’煤@that　the・surface

area　of　the　t’ising　’gas　bdbblgs’　iS　Clo．sely　．corre－

lated　with　the　overall　rate’ Dof．the．　reaction．

　’The　air　oxidation　of　ferrous　sulfate　in　an　al－

kaline　solution　was　studied　ih　the’　present　work．

This　reaction　is　often　carried　out　in　industries

　＊　Debartment　bf　Metallurgy，　Kyoto　UniversitY

’＊＊　Departrnent　of　Metallurgy，　Tsuyarna　Technical　College

by　bubbling　air　through　a　nozzle　placed　in　the

solution．　The　air　oxidation　of．ferrous　salts・’is／

known　as　the　important　process　in　hydrome．tal一／

lurgy：　it　is　used　for　the・regeneration　of　Fe3＋

ion　in　the　spent　solution’　from　the　leaching　proc－

ess（i）　and　for　the　purification　of　pregnant　’solu一．

tion　containing　Fe2＋　ion　by　separating　it・　as　the

so．lid　f．erric　hydroxide　precipitate．（2）・（3）　The　for－

mer　rgqction　is　conducted　in　acidic－solutions，

whereas　the　latter　reaction／　is　carried．out　in

weak．　ly’apid．　ic，　neutra．1　and’alkaline　solutions　at

pH　values　higher　than　about　4：（4）

　　It　is　clear　that　the．reaction　schems　of　these

two　reactions　are　differentL　The　overall’reac－

tions　may　be　written　as

　　　4Eeso，＋o？＋2H2＄o，i一？F92（SO4）3＋2H2Q．

　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　PH〈ca．4　（1）

and

一5一



津山高専紀要第16号（1978）

4FeSOg　十　02　十　10H20　＝一　4Fe　（OH）　3　＋　4H2SO4

　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　pH＞ca．4　（2）・

respectively．　As　seen　from　these　equations，　ac－

id　is　consumed　and　t　he　pH　value　of　the　solution

rises　along　with　the　progress　of　the　former

reaction，　and　acid　is　formed　and　pH　is　lowered

in　the　latter　reaction．

　　When　the　process　of　mass　transfer　of　oxygen

gas　across　the　gas－liquid　interface　at　the　bubble

surface　is　・considered，　the　overall　reaction　（2）

is　rewritten　as　the　folloW血g　seq耳ential　steps：

　　　02　＝＝　02　・　（3）
and

　　　　4FeSO4＋02十10H20＝4Fe（0宜）3＋4H2SO4（4｝

where　02　represents　the　dissolved　oxygen　in

the　solution．　lt　is　noted　that　the　rate　of　disso一．

lution　of　oxygen　gas　is　affected　by　the　hydro－

dynamic　conditions　of　air　bubbling，　whereas　the

rate　of　reaction　（4）　is　not　affected　because　of

its　homogeneous　character．

　．It　is　known　from　the　literature（5）　that　the

overall　rate　of　the　air　oxidation　of　Fe2＋　ion　is

proportional　to　the　squared　Fe2＋　ion　concentrat－

ion　in　the　region　of　pH　’below　1，（6），（7）　and　it　is・

proportional　to　the　concenttation　of　Fe2i　ion　and

to　the　second　power　of　the　concentration　of

OH一　ion　in　the　region　of　pH　between　4　and

7，5．（2），（8）N（iO）　lt　Was　．reported，（ii）　on　the　bthcr

hand，　regard㎞g　the　air　oxidation　in　the　alkal血e

solu’tion　that’　the　overall　rate　is　independent　of

the　amount　of　hydroxide　present血the　reaction

vessel．　lt　is　also　expected　in　the　alkaline　solu．

tion　that　’the　rate　of　oxidation　is　much　higher

than　the　rate　of　gaseous　oxygen　at　the　bubble

surface．

Al中・ugh　t与・．・i・．・xid・ti・n．・I　Fe2＋i・n　in

acidic　and　neutral　solutiohs　were　extensively

studied　by　the　previous　workers，　the　studies

．in　the　alkaline　solutions　were　very　few（ii），（i2）

presumably　because　6f　its　relatively　higher　rate

of　oxidation，　even　though　the　air　oxidation　of

ferrous　salts　in　alkaline　solution　is　wideiy

employed　in　industries　for　the　recycling　and

disposal　of　water　frorn　mines　and　plants．

　　It　．was　intended　in　the　present　work　to　study

the　kinetics　of　air　oxidation　of　ferrous　sulfate

in　an　alkaline　solut　ion　of　pH　at　about　10．　The

major　interest　in　the　present　work　was　to

study　the　hydrodynamic　effects’of　air　bubbles

on　the　progress　of　air　oxidation　in　the　alkaline

solution．　ln　addition，　the　’catalytic　effeCt　of

CuSO4　in　the　solution　and　the　effect　of　solutien

temperature　on　the　rate　of　oXidation　were　also

investigated．

　　　　　　　　　　　　　2．　Experimental

　　The　experimental　arrat］gement　in　the　present

work　is　schematically　illustrated　in　Fig．　1．　Air

is　sent　from　a　baby　compressor　to　a　capillary

flowmeter　and　a　humidifier．　The　humidified

air　is　blown　into　the　solution　through　a　hori－

zontal　nozzle　which　is　placed　in　the　reaction

vessel．
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　　　　　　　　Fig．　1　Experimental　arrangemerit

（A）Compressor，　（B）Manometer，　（C）Capillary　flowmeter，

（D）Humidifier，　（E）Reaction　vessel，　（F）　Nozzle，

（G）Reflux　condenser，　（H）Glass　electrode，

（　1　）Thermometer，　（J　）Water　bath，　（K）pH　meter

　　The　capillary　flowmeters　provided　with　three

glass　capillaries　of　different　inner　diameter

were　used．　They　Were　calibrated　against　a

soap－filrr1　flowmeter．　The　humidifier　serves

fQr　elevating　the’@．moisture・content　in　the　air
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stream　by　passing　fine　air　bubbles．through

water　colunm　ftom　a　porous　glass　plate．　lt

was．．．observed．　i血apreli血inary　test　in　which　a

combination　of　the．．humidifier’and　the　reflux’

condenser　was　used　that　’the　variation　of　wat・er

volume　in　the　reaction　vessel　was　very　small

at　500C　befOre　and　after’the　air　bubbling　for

2　hours．

　　The　reactiOn　vessel　was　a　1000　ml－cylindrical

glass　flask　provided　with　a　glass　．lid　with　five

holes　and　was　placed　in　a　thermostat．　The

inner　dimension　of　the　flask　was　114　mm　in

inner　diameter　and　125　mm　in　height．

　　Thrpugh　the　holes　of　the　glass　lid，’a　nozzle，

a　combined　glass　electrode　and　a　reflux　con－

denser．were　installed，　respectively．　A　horizon－

tal　glass　nozzle　of　1　mm　in　inner　diameter　was

used　for　bubbling　the　air　stream　in　the　solution．

Its　dimension　is　shoWn　Fig．2．　The　PH　value

of．　the．　solution　was　cQntinuously　measured　with

a　Hitachi－Horiba　pH－meter　of　type　42－A．
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Fig．2　Nozzle

　　Analytical　reagent　grade　FeSO4・7H20，　CuSO4・

5．H20　and　Na2　CO3　were　used．　The　di＄solved

6xygen血the　deionized　water　was　removed　by

bubbling　nitrogen　gas　for　2　hours．　By　mixing

the　stock　solutiolls　of　OユM　FeSO4　and．0．5M

Na2　CO3，　the　test　solutions’　of・　the　prescribed

composition　were　made　up．．　A　small　amount　of

H2　SO4　was　added　to　the　O．IM　FeSO4　stock　so－

lution，　and　the　pH　valtie　was　maintained　at　about

2　during　the　preservation　to　prevent　the　oxida－

tion　of　Fe2＋　ion．　The　composition　of　the　test

solution　was　O．OIM　FeSO4　and　O．05M　Na2CO3．　・

As　a　catalyst　for　the　oxidation，　CuSO4　was

added　in　several　runs．　Due　to　the　presence

of　Na2CO3　as　a　buffer，　the　test　solution　wa＄

maintained　at　about　10．2　during　the　course　of

the一　oxidation．

Before　the　start　of　the　experiment，　the　inte－

rior　of　the　reaction　vessel　was　purged　with

nitrogen　gas　and　the　test　solutiop　was　gently

poured　from　a　1000　ml－measuring　flask．　After

the　solution　temperature　was　attained　at　the

experimental　temperature，　nitrogen　gas　was　bub－

bled　and　an　aliquot　of　the　solution　was　with－

drawn　and　placed　in　1：4　H2SO4　solution．　．　Then　ni－

trogen　gas　was　switched　to　the　air　stream　of　the

predetermined　flow　rate，　and　the　air　oxidation

was　started．　At　the　appropriate　time　intervals，

aliquots　of　the　solution　were　pipetted　and　placed

in　1：4　H2SO4　solution　to　quench　the　reaction．

Colloidal　hydroxide　was　dissolved　by　heating

the　acid　solution，　and　the　concentration　of　Fe2－

ion　in　these　aliquots　was　determined　by　titrat血g

l．t　against　a　standard　O．OIM　KMnO4　so！ution．

　　In　the　first　place，　the　catalytic　effect　of

CuSO4　was　studied．　The　test　solutions　contain－

ing　O．OIM　FeSO4，　O．05M　Na2CO3　and　O，　O．002　and

O．004M　CuSO4，　respectively，　were　Prepared，　and

the　air　oxidation　was　conducted　at　200C．　The

flow　rate　of　the　air　stream　was　maintained　at

the　Reynolds・　number　of　1000　which　is　defined

一　7．一一
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as

　　　　　・・一蟻ρ9　　　朋一6）．

Where　do　represents　the　inner　diameter　of　the

nozzle，　and・u一 C　pg　and　ILg’　are　the　mean’linear

velocity　of　the’　air　stream　in’　the．　nozzle，　the

density　and　viscosity　of　air，　・respectively．

　　The　results　are　shown　in　Fig．3．’As　seen　in

this　figure，　no　significant　c’ ≠狽≠撃凾狽奄メ@effect　of

CuSO4　was　observed　except　for　the　final　stage

of　the　oxidation．　1t　was　reported（2）　．that　the

increase　in’the．rate　of　air　oXidatibn　due　to　the

presence’ 盾?@Cu2＋　ion　in’the　solution　was　rela－

tively　srpall　lanq　the　rate　was　attained　tO　・a

saturated　value　tit　a　fairly　・low　coneentration

of　Cu2一　ion　in　the　neutral　solutions　of　pH　at

about　7，　through　the　catalytic　action　of　Cu2＋

ion　was　evident　in　the　acidic　solutions．

XtO’3

IO．O

FeSO4　and　O’．05M　Na2CO3　without　CuSO4．　At

the　temperature　of　200C，　350C　and　500C，　air

was　bubbled　at　the　Reynolds’number　of　1000．

The　experimental　results　are　summarized　in

Fig．’4．　lt’is　seen　in　this　figure　that　the　rate

of　oxidation　of　Fe2＋　ion　is　independent　of　tem．

perature．　At’the　final　stage　of　the　reaction，

the　oxidation　seemed　to　be　retarded　at　500C

presumably　because　of　the　formation　of　magne－

tite’　precipitate．（i2）
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Fig．　3　Effect　of　Cu2＋　ion　concentration　on　the　rate　of

　　　　　reactiop　（200C，　Re＝1000）

　　　　　一〇一　：　O・　M　CuSO4

　　　　　－A一　：　O．002M　CuSO4
　　　　　’一M一　：　O．004M　CuSO4

　　The　effect　of　te血perature　on　the　reaction

rate　was　examined　in　’the　test　s’ 盾撃浮狽奄盾獅刀@of　O．OIM

　　　　　　o

　　　　　　　　O　20　40　60
　　　　　　　　　　　　　　　　　　Time（min）

　　　Fig．4　Effect　of　temperature　on　the’rate　of　reactioh

　　　　　　　　（Re　一＝　1000）

　　　　　　　　一〇一：20。C

　　　　　　　　－A一　：．350C

　　　　　　　　一一　：　500C

　　It　is　also　seen　in　Fig．3　and　4　that　the　total

．concentration　of　Fe2＋　ion　and　Fe（OH）2，　CFe2＋，

1inearly　decreases　along　with　the　elapsed　time．

This　means　that　the　overall　rate　of　air　oxida－

tion　in　the　alkaline　solution　is　represented　by

a　zero　order　rate　equation　with　regard　to　CFe2＋

except　for　the　final　stage：　the　rate　constants

were　directly　obtained　from　the　slopes　of　thes’

straight　lines．　They　are　3．14×10－6，3．50　x　10－6

and　3．22×10’6　mo！／1・s　at　200，　350　and　500C，

respectively．　・It　has　been　reported，（2），（9）　on　the

一一　8
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Qther’　hand，　that　the　rate　of　oxidation　of　Fe2＋

ion　in　the　solutions　of　pH　’4’　to　7．5　was　propot－

tional　to　the　concentration　．of　Fe2＋　ion　ahd　the．

activation　energy　was　about　3　Kca．1／mol．　These

differehces．i血the　aif　oxidation．　of　Fe2＋ion　re・

ga．rdiqg　thg．　tq，te　equa’tion　qnd．　．the　activation．

energy　in　weakly　acidic　and　neutral　solutions

and　in　alkaline　solution　is　thought　to　be　due　to

the’ р奄????狽?獅モ?@i’n’　the　teactiori・　mechanism　in

these　solntions．

　　In　order　to　pursue　the　effegt　of　the　flow

rate　of　ai．r　．stream，　the　solutions　containing　O．Ol

M　FeSO4　and　O．05M．　Na2　CO3　w．ere　oxidized　at

200C　with　the　air　stream　of　various　flow　rates．

The　results　are　summarized　in　Fig．5．　The

Reynolds　number　was　varied　from　250　to　10000．

xゆ一5

IO．O

　
　
　
　
Q

　
　
　
　
　
　
　
q
．

＼
縞

熱
灘
“

、

、

繋
◆
　
5
0

（
Σ
》
・
・
。
』
o

」
O

O

Y

　　　　　　2．　Q・　．　・．　40

　　　　　　　　Time・｛min｝

．redction　．〈200C）

　　　一〇一　：’Re＝＝・　2so

　　　－e一　：Re＝　soo
　　　－A一　：　Re＝：　looo

　　　－A一　；　Re　＝＝　1500

　　　．［］m　：　Re＝：　2000

　　　＿国＿．：Re　＝＝3000

　　　－v一　：　Re＝　4000

　　　－v－T　：　Re＝＝・　6000

　　　－Q一　：　Re＝　sooo

　　　一“一　：　Re＝loooo

60

Fig．　5　Effect　of　Reynolds　number　on　the　rate　of

It　is　evident　froni　this’　figure　that　the　rate　of

oxidation　increases　along　with　．the　rise　pf　the

Reynoids　number．　Presuming　that．　the　rate　of

this　reaction　is　of　the　zero　order・with　regard

to’　CFe2’一，　the’rate　constants　were　calculated

fr6m　the　slopes，　and　they　were　plotted　against

the　Reynolds　number　in　Fig．6．　When　this　relation－

ship　of　the　rate　constant　versus　the　Reynolds

number　in．the　alkaline’solution　is　compared

With　that　in　the　w’eakly　acidic　solution，（i3）　it

was　found　that　the　rate　constant　increased　with

the　Reynolds　number　．血　the　alkal血e　solutiop

whereas　it　was　maintained　constant　at　higher

Reynolds　number　in　the　weakly　acidic　solution．

This　difference　in　the　rate　constant　upon　the

Reynolds　number　in　these　solutions　may　also　be

attributed　to　the　difference　in　the　rate　deter－

mining　step　of　the　reaction．

3．　Discussion

　As　already　described，　the　air　oxidation　of

ferrous　sulfate　in　’aqueous　solution　is　composed

of　the　sequential　steps　of

　　1．　the　dissolution　of　oxygen　gas　at　the　’sur－

　　　　　face　of　air　bubbles　and

　2．　the　oxidation　of　Fe2＋　ion　（and　Fe（OH）2

　　　　　precipitate）’by　the　dissolved　oxygen・in

　　　　　the．solution

which　were　shown　as　Eq．　（3）　and　（4），　respec－

tively．　’ Dlt　is　evident　in’ 狽??@alkaline　solution

that　ferrous　sulfate　is　hydrolyzed　according　to

　　　FeSO4＋2H20　一一　Fe（OH）2＋H2SO4　（6）

It　may　be　reasonable　to　presume　that　’the　hydo－

IYsis’is　’in　’equilibrium，　and　Fe2＋　ion　and　the

suspended　Fe（OH）2　precipitate　are　．oxidized　by

the　dissolved　oxygen血the　solution．

　The・　dissolution　of　oxygen　gas　at　the　gas－

liquid　interface　may　be　composed　of

　　1．　the　mass　transfer　of　oxygen　gas　in　the

　　　　　gas　boundry　film　within　the　bubbles，

一　9　一一
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　　2．　the　dissolution　of　oxygen　gas　at　the　bubble

　　　　　surface，　and

　　3．　the　mass　transfer　of　dissolved　oxygen　in

　　　　　the　liquid　boundary　film　adjacent　to　the

　　　　　bubbles．

　　It　may　be　a　reasonable　presumption　that　the

step　3　is　the　rate　determining　step　of　the　re－

action　（3）．　lt　is　also　appropriate　to　assume

that　the　reaction　（4）　is　irreversible　because　of

the　formation　of　solid　ferric　hYdroxide　precipi－

tate　and　that　the　rate　of　the　forward　reaction　is

proportional　to　the　product　of　CFe2＋　and　Co2・

Then　the　rate　equations　regarding　the　reactions’

（3）　and　（4）　may　be　written　as

　　　　　　一d響＋一・C，。・．C鎚　　　（・）

　　　　　　　　d叢誌一・’・（ceo2　一　Co2　一　　　　　　　　　　　　執）一5・，。・・C璽（・）

where

　　　　　ktL　i一　gkL・　．　（9）

In　these　equations，　the　symbols　k，　kL，　S，　V　and

e　represent　the　rqte　constant　of　the　forward

reaction　of　Eg．　（4），　the　liquid－film　mass　trans－

fer　coefficient　of　dissolved　oxygen，　the　surface

area　of　the　rising　air　bubbles，　the　volume　of

the　solution　apd　time，　respectively．　The　sup，er，

script　”e”　denotes　the　saturated　value．

　　When　it　is　assumed．　that　Eq．　（3）　is　the　rate

determining　step　in　the　air　oxidation，　Co2　is

presumed　to’be　unvaried　and　it　is　far　loWer

than　the　saturated　value　of　qeodit．．　Then

　　　　　　d慧辞÷…dC璽《・・血　（10）

Substitution　of　Eq．　（10）　into　Eq．　（7）　and　（8）

yields

　　　　　　－flStllXgiFee2“一4k’Lc6g，　’　al｝

This　is　the　zero　order　rate　equation．

　　It　is　seen　from　Eq．’（9）　and　（11）　that　the

rate　of　air　oxidation　is．　proportional　to　the　sur一

face　atea　of　rising　air　bubbles　and　the　liquid－

film　mass　transfer　coefficient　of　dissolved　oxy：

gen　at　the　surface　of　rising　air　bubbles．　Ono－

gi（14）obta血ed　the　kL／value．in　the　dissolution　of

gaseous　oxygen　in　water　by　measuririg　the　con－

centration　of　dissolved　oxygen　with　a　platinum

electrode　covered　with　a　polymer　film．　The

obtained　k’L　values　were　also　plotted　against

the．Reynolds　number　in　Fig．6．　By　compa血g

these　two　k’L－curves　in　Fig．6，・it　is　evident　that

both　relationships　are　extremely　similar．　The

value　of　Ceo2　is　O．OOO276M．．　at’　200C．（i5）　This

value　was　substituted　into　Eq．　（11），　and　the　k’L

value　of　2．9×10’3（s－i）　was　obtained　from　Fig．6

at　the　Reynolds　number　of　1000．　This　value

agreed　well　with　2．2　×　10－3　（s－i）　obtained　by

Onogi．（14）

　　　　　　　　xlo一’　’xlo’e
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　　　　Fig．　6　Rate　constant　versus　Reynolds　number

　　　　　　－O一　：　this　work
　　　　　　－A一　：　weakly　acidic　soltition（13）

　　　　　　一e一　：　dissolution　of　02　gas　in　water（14）

　　As　described　earlier，　it　was　reported　regard－

ing　the　air　oxidation　of　Fe2＋　ion　in　weakly　acdic

and’neutral　solutions　that　the　rate　of　reaction

is　proportional　to　the　concentration　of　Fe2一　ion．

It　was　already　shown　in　Fig．6　that　the　rate

con＄tant　becomes　unvaried　at　higher　Reynolds

numbers．　Assuming　that　the　reaction　（4）　is

the　rate　deterrnining　step　of　the　air　oxidation

of　Fe2＋　ion，　we　can　write　that　Co2＝Ceo2．　Then

Eq．　（8）　is　rewritten　as
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アルカリ水溶液中における硫酸第一鉄の空気酸化　津田・樋口・近藤

　　　　　　一g｛tili；ZtFee2“＝kcFe2．ceo2　（12）

which　is　the　first　order　rate　equation　regarding

the　concentration　of　Fe2＋　ion．　lt　may　be　said

from　this　presumption　of．chemical　reagtion

control．that　the　oxidati6n　of　Fe2＋　ion　is　cata一

．lyzed　by　Cu2＋　ion’in．．the　Solution　and　’that

the　rate　constant　becomes　unvaried　at　higher

Reynolds　number．

4．　Summary

　　The　air　oxidation　of　ferrous　sulfate　in　an

alkaline　solution　containing　O．OIM　FeSO4　and

O．05M　Na2CO3　was　studied　in　the　present　work．

Air　was　blown　a　horizontal　glass　nozzle　of

lmm　in　inner　diameter　into　the　solution．　The

pH　value　of　the　solution　was　maintained　at　10．2

during　the　oxidation　due　to　the　buffer　action

of　Na2CO3・

　　The　rate．　of　oxidation　was　not　accelerated　by

the　presence　of　Cu2一　ion　in．　the　solution　which

is　known　as　a　potent　catalyst　in　the　acidic

solutions．　Furthermore，　the　rate　of　oxidation

was　not　affected　by　the　temperature　between

200C　and　500C　The　only　one　factor　which

influences　the　rate　of　oxidation　found　in　this

work　was　the　flow　rate　of　air　stream：　the

rate　increases　with　the　rise　of　the　flow　rate

Of　air．

．it噸・．　q．1・g．田．．｛Q・nd　th・t・．㈱．・q“ati・n・f

ze．rQ．　’ pr．d．．6r　te．．garding　C．　Fe2一　hQlds　w．　．　ith　the　．air

oxidatipn　in　the　alkaline　solution，　which　is　dif－

fetent　from　the　first　order　rate　equation　in

the　air　oxidation　in．weakly　acidic　and　neutral

solutions．　Taking　into　account　a　presumption

that　the　overall　reaction　is　composed　of　the

sequential　steps　of　dissolution　of　gaseous　oxy－

gen　at　the　surface　of　rising　bubbles　and　the

oxidation　of　Fe2＋　ion　and　Fe（OH）2　precipitate’

by　the　dissolved　oxygen，　it　is　a　reasonable

thought　that　the　rate　determining　step　of　the

air・　oxidation　of　Fe2＋　ion　in　the　alkaline　solu－

tion　is　the　former　step　of　oxygen　dissolution，

whereas　the　latter　step　of　oxidation　in　the　so－

lution　determines　the　overall　rate　in　the　solu－

tions　of　lower　pH　values．

　　Fr．om　．this　thought，　a　rate　equation　of　zero

order　was　derived，　and　the　liqqid－film　mass

transfer　coefficient　of　dissolved　oxygen　at　the

surface　of　rising　air　bubbles　was　estimated

from　the　obtained　rate　constant．　The　estimated

values　of　the　mass　transfer　coefficient　coin－

cided　fairly　well　with　the　directly　measured

ones．

　　Furthermore，　the　variation　of　the　overall　re－

action　with　the　Reynolds　number　in　the　weakly

acidic　solution　and　in　the　alkaline　solution

were　compared．　lt　may　be　said　that　the

former　rate　constant　is　unvaried　at　higher

Reynolds　numbers　of　the　chemical　reaction　con－

trol　and　that　latter　increases　with　the　Reynolds

nu血ber　due　to　the　increase　of　surface　area　of

the　rising　air　bubbles．
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