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Cette e� tude a eu pour but de mode� liser la vitesse dÏoxydation du fer ferreux et de compose� s organiques (atrazine,
1,2,4-trichlorobenzène) en solution aqueuse dilue� e par le système Les expe� riences ont e� te� re� alise� es àFeII/H2O2 .
25 ¡C, à pH initial compris entre 1 et 8, et en pre� sence dÏun excès de fer ferreux Les([FeII]0 P 2 [H2O2]0).
re� sultats obtenus à pH acide (pH O 3) ont permis de montrer que le modèle cine� tique base� sur le me� canisme
re� actionnel de Barb et al.1 (1951) de� crit parfaitement la vitesse dÏoxydation du fer ferreux et des compose� s
organiques. LÏapplication de ce modèle a permis de mesurer les valeurs des constantes cine� tiques des radicaux
hydroxyle sur lÏatrazine (forme mole� culaire : k \ 3,0] 109 L mol~1 s~1 ; forme protone� e : k \ 1,2] 109 L
mol~1 s~1) et du 1,2,4-trichlorobenzène (k \ 6,2] 109 L mol~1 s~1). Pour les expe� riences re� alise� es à pH[ 4 et
en absence dÏoxygène dissous, les re� sultats ont montre� que le modèle de Barb et al.1 conduit à une surestimation
de la vitesse dÏoxydation des compose� s organiques. Ces re� sultats ont mis en e� vidence que la re� action de H2O2
sur FeII ne conduit pas directement à la libe� ration de radicaux hydroxyle mais à la formation dÏun interme� diaire
qui peut soit libe� rer des radicaux hydroxyle et FeIII (re� action favorise� e à pH acide) soit former un autre
interme� diaire qui peut re� agir avec FeII pour donner FeIII sans libe� ration de radicaux hydroxyle.

E†ect of pH on the oxidation rate of organic compounds by Mechanisms and simulation. In this work,FeII/H2O2 .
the kinetics of oxidation of FeII and of organic compounds (atrazine, 1,2,4-trichlorobenzene) in dilute aqueous
solution by have been investigated. Experiments were carried out at 25 ¡C, at initial pH between 1FeII/H2O2
and 8, and in the presence of an excess of FeII Data obtained at pH O 3 showed that the([FeII]0P 2 [H2O2]0).
rates of oxidation of FeII and of organic compounds were predicted well by a kinetic model based on the

mechanism proposed by Barb et al.1 (1951). The following values were found for the kinetic rateFeII/H2O2
constants for the reaction of with atrazine (molecular form: k \ 3.0] 109 L mol~1 s~1 ; protonated form:OH~
k \ 1.2] 109 L mol~1 s~1) and 1,2,4-trichlorobenzene (k \ 6.2] 109 L mol~1 s~1). At pH[ 4 and in the
absence of dissolved oxygen, the kinetic model was found to overestimate the rate of oxidation of both atrazine
and 1,2,4-trichlorobenzene. These data suggest that the reaction of with FeII probably goes through theH2O2
formation of an intermediate. This intermediate leads to the formation of radicals and FeIII (major routeOH~
under acidic pH) or leads to the formation of another intermediate which may react with FeII to produce FeIII
without formation of OH~.

Le système connu sous le terme de re� actif deFeII/H2O2 ,
Fenton, a fait lÏobjet de très nombreux travaux tant au niveau
de lÏe� tude du me� canisme re� actionnel1,2 quÏau niveau de ses
applications dans le domaine de lÏoxydation de polluants
organiques en milieux aqueux.3 Plus re� cemment, un certain
nombre de travaux consacre� s à la chimie de lÏatmosphère et
des milieux aquatiques (oce� ans, eaux de surface) ont montre�
que les re� actions de type Fenton peuvent aussi participer à
lÏoxydation de compose� s organiques et mine� raux et avoir une
inÑuence sur le cycle du fer et sur les concentrations des
espèces oxydantes etc.) dans les ae� rosols et(O2 , H2O2 , OH~,
dans les eaux naturelles.4,5

A pH acide (pH \ 3 à 4), il est ge� ne� ralement admis que
lÏe� tape initiale du me� canisme dÏoxydation des compose� s
organiques en milieux aqueux par est la suivante :FeII/H2O2

FeII] H2O2] FeIII]OH~] OH~
Les radicaux hydroxyle libe� re� s dans le milieu re� actionnel
peuvent re� agir avec les ions ferreux, le peroxyde dÏhydrogène
et les compose� s organiques. Les ions ferrique forme� s peuvent
eü tre hydrolyse� s et pre� cipite� s ou conduire à une re� ge� ne� ration de
fer ferreux par des re� actions secondaires avec le peroxyde
dÏhydrogène ou avec des entite� s radicalaires (O2~~, HO2~, R~,
etc.). LÏefficacite� du système pour lÏoxydation deFeII/H2O2
* Tel : (]33) 5 49 45 39 21 ; Fax : (]33) 5 49 45 37 68.

compose� s organiques est optimale à pH acide (pH+ 3) et la
diminution de lÏefficacite� pour des pH supe� rieurs est ge� ne� rale-
ment attribue� e à la pre� cipitation de fer ferrique.

Sur le plan cine� tique, la vitesse de lÏe� tape initiale du me� ca-
nisme de de� composition de par FeII augmente avec leH2O2pH car lÏion (k \ 5,9] 106 L mol~1 s~1)[(H2O)5FeIIOH]`
est beaucoup plus re� actif que lÏion (k \ 63 L[(H2O)6FeII]2`
mol~1 s~1) vis-à-vis du peroxyde dÏhydrogène.6 Compte tenu
de cette di†e� rence importante de re� activite� entre

et une augmentation sig-[(H2O)5FeIIOH]` [(H2O)6FeII]2`,
niÐcative de la vitesse dÏoxydation de compose� s organiques
par peut eü tre attendue lorsque le pH augmente et siFeII/H2O2le fer ferreux nÏest pas en concentration limitante.

Cette e� tude a donc eu pour objectif dÏexaminer lÏinÑuence
du pH sur la vitesse dÏoxydation de compose� s organiques en
milieux aqueux très dilue� par Cet article pre� sen-FeII/H2O2 .
tera uniquement les re� sultats dÏexpe� riences dÏoxydation re� ali-
se� es avec des concentrations initiales en fer ferreux supe� rieures
à la stoechiome� trie de manière à ne� gli-([FeII]0/[H2O2]0 P 2)
ger les re� actions faisant intervenir les ions FeIII.

Partie expe� rimentale
Pre� paration des solutions

Les solutions mères dÏatrazine (produit Merck, purete� P 98%),
de 1,2,4-trichlorobenzène (TCB) (Fluka 99%), de peroxyde
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dÏhydrogène (Fluka solution commerciale stabilise� e à 30%
massique), dÏions ferreux CarloErba 98%][Fe(ClO4)2 É 6H2O,
ont e� te� pre� pare� es dans lÏeau ultra-pure (eau ““MilliQÏÏ :
COTO 0,2 mg L~1 ; 18 M) cm). Le perchlorate de sodium,
lÏacide perchlorique et la soude ont e� te� utilise� s pour Ðxer la
force ionique et le pH des solutions. Toutes les solutions ont
e� te� pre� pare� es dans lÏeau ultra-pure.

Conditions d’oxydation

Le montage expe� rimental est constitue� dÏun re� acteur à double
enveloppe opaque à la lumière, de volume utile e� gal à 2 L.
LÏoxydation a e� te� re� alise� e à 25 ^ 0,2 ¡C graü ce à une recircula-
tion dÏeau thermostate� e dans lÏenveloppe externe, en pre� sence
dÏoxygène dissous mg L~1, + 0,26 mmol L~1) ou([O2]+ 8,5
en absence dÏoxygène dissous graü ce à un de� gazage de la solu-
tion par de lÏazote mg L~1, \3 ] 10~3 mmol([O2]\ 0,1
L~1). Pour les expe� riences re� alise� es à pHP 7, cette concentra-
tion re� siduelle en oxygène dissous contribue à lÏoxydation
instantane� e de quelques micromoles de fer ferreux à pH neutre
avant lÏajout de peroxyde dÏhydrogène. Toutefois, la concen-
tration re� elle est dose� e pour chaque expe� rience avant[FeII]0lÏaddition de peroxyde dÏhydrogène et est utilise� e comme
valeur initiale dans le calcul.

Au temps t \ 0, le peroxyde dÏhydrogène est ajoute� à la
solution (volume: 1 L) contenant le sel de fer et (ou) le(s)
compose� (s) organique(s). LÏinjection de peroxyde dÏhydrogène
est re� alise� e, sous agitation intense, à lÏaide dÏune micropipette
de pre� cision (volume introduit : O 10 mL). Une e� tude pre� limin-
aire a montre� aucune inÑuence de la proce� dure dÏajout des
re� actifs à pH acide et à pH neutre.

En cours de re� action, les pre� lèvements ont e� te� e†ectue� s avec
une micropipette pre� alablement e� talonne� e (3 mL). Pour
lÏe� tude cine� tique de la vitesse dÏoxydation des compose� s
organiques, ces pre� lèvements ont e� te� aussitoü t me� lange� s à 1 mL
de me� thanol aÐn dÏarreü ter les re� actions dÏoxydation.7 Des
expe� riences pre� liminaires ont montre� une stabilite� parfaite de
la concentration en compose� organique durant plusieurs
heures en pre� sence de fer ferreux, de peroxyde dÏhydrogène et
de me� thanol.

Me� thodes d’analyses

Les concentrations en peroxyde dÏhydrogène dans les solu-
tions mères mol L~1) ont e� te� dose� es par([H2O2]\ 5 ] 10~3
iodome� trie. Les concentrations en peroxyde dÏhydrogène nÏont
pas e� te� mesure� es en cours de re� action à([H2O2]\ 0

50 ] 10~6 mol L~1) en raison des interfe� rences des ions
ferreux ([FeII]\ 0 à 100 ] 10~6 mol L~1) sur le dosage par la
me� thode spectrophotome� trique au titane.

Les analyses de fer ferreux ont e� te� e†ectue� es par la me� thode
spectrophotome� trique à lÏo-phe� nantroline (norme AFNOR
NFT 90-017). Le coefficient dÏextinction molaire du complexe
est e� gal à 10 300 L mol~1 cm~1. Aux concentrations e� tudie� es

mol L~1), il nÏa pas e� te� note�([FeII]0O 100 ] 10~6
dÏinterfe� rences du fer ferrique sur le dosage du fer ferreux.

Les compose� s organiques ont e� te� analyse� s par chromato-
graphie liquide haute performance (CLHP) : colonne Resolve
C18, 90 5 lm, 3,9] 150 mm; phase me� thanolÈeau 45 : 55Ó,
ou 70 : 30 selon les compose� s ; de� bit 0,9 mL min~1. La de� tec-
tion des compose� s organiques est re� alise� e à lÏaide dÏun de� tec-
teur UV cale� à 210 nm ou à 220 nm. LÏe� talonnage a e� te� re� alise�
à lÏaide de solutions pre� pare� es dans un me� lange me� thanolÈ
eau. Les limites de de� tection analytique (volume injecte� 200
lL) sont de lÏordre de 0,02 lmol L~1 pour lÏatrazine et de
0,077 lmol L~1 pour le 1,2,4-trichlorobenzène.

Modèle cine� tique
A pH infe� rieur à 4 et en absence dÏoxygène dissous, lÏensemble
des auteurs sÏaccorde sur le me� canisme re� actionnel ge� ne� ral de
Barb et al.1 pour de� crire le re� actif de Fenton. Le tableau 1
pre� sente les di†e� rentes re� actions ainsi que les valeurs des con-
stantes cine� tiques.

En conside� rant les re� actions pre� sente� es dans le tableau 1, les
e� quations de� crivant la variation de la concentration en fer
ferreux et en compose� organique en fonction du temps sont les
suivantes :

d[FeII]
dt

\ [k1[FeII][H2O2][ k2[FeII][OH~]

[ k5[FeII][HO2~][ k9[FeII][O2~~]

]k6[FeIII][HO2~]] k10[FeIII][O2~~]

] k4[FeIII][H2O2] (1)

k1 \ k1a
[Fe2`]

[FeII]
] k1b

[FeIIOH`]

[FeII]
(1@)

d[M]

dt
\ [kM[M][OH~] (2)

En milieu non tamponne� et à pH proche de la neutralite� ,
lÏhydrolyse du fer ferrique provoque une diminution du pH en

Tableau 1 Re� actions prises en compte dans le modèle cine� tique dÏoxydation de compose� s organiques par FeII/H2O2
Constante cine� tique/

L mol~1 s~1 Re� fe� rence
No Re� action (sauf mention contraire) bibliographique

(1a) Fe2`] H2O ] FeIII ]OH~ ] OH~ 63 notre e� tude
(1b) FeIIOH` ] H2O2] FeIII] OH~ ] OH~ 5,9] 106 6
(1c) Fe2`] OH~ ¢ FeIIOH` pK1\ 9,87 8
(2) FeII] OH~ ] FeIII] OH~ 3 ] 108 9
(3) H2O2] OH~] HO2~ ] H2O 3,3] 107 10
(4) FeIII] H2O2] FeII ]HO2~] H` O3 ] 10~3 e� tude en cours
(5) FeII] HO2~ ] H`] FeIII ]H2O2 1,2] 106 11
(6) FeIII] HO2~ ] H` ]FeII] O2] H2O 1 ] 103 11

HO2~¢ O2~~] H` pKa \ 4,8 12
(7) HO2~] O2~~] H` 1,58] 105 s~1
(8) O2~~] H2] HO2~ 1 ] 1010
(9) FeII] O2~~] 2H`] FeIII ]H2O2 1 ] 107 11
(10) FeIII] O2~~] H`] FeII ]O2] OH~ 1,5] 108 11
(11) HO2~] O2~~] O2] HO2~ 9,7] 107 12
(12) HO2~] HO2~ ] H2O2] O2 8,3] 105 12
(13) HO2~] OH~ ] H2O ] O2 7,1] 109 13
(14) OH~] O2~~] OH~ ]O2 1 ] 1010 13
(15) OH~] OH~ ] H2O2 5,2] 109 13

Oxydation de compose� s organiques :
(M) M] OH~] R~ notre e� tude
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cours de re� action. En ne� gligeant la consommation des radi-
caux hydroxyle par les compose� s organiques et par le per-
oxyde dÏhydrogène et en conside� rant que le fer ferrique est
pre� sent seulement sous la forme dÏhydroxydes ferriques pour
des valeurs de pH proches de la neutralite� , les e� quations
globales dÏoxydation du fer ferreux sont :

2 Fe2`] H2O2 ] 4 H2O ] 2 FeIII(OH)3 ] 4 H`

2 FeIIOH`] H2O2 ] 2 H2O ] 2 FeIII(OH)3 ] 2 H`

et lÏe� volution du pH en cours de re� action peut eü tre de� crite par

d[H`]

dt
\ 4k1a[Fe2`][H2O2]

] 2k1b[FeIIOH`][H2O2] (3)

Les di†e� rentes e� quations donnant lÏe� volution du pH, de la
concentration totale en FeII et en compose� organique en fonc-
tion du temps ont e� te� re� solues par analyse nume� rique en uti-
lisant la me� thode de RungeÈKutta à lÏordre 4 et en
conside� rant lÏe� tat stationnaire pour les espèces radicalaires.

Re� sultats et Discussion
La première partie de cette e� tude a e� te� consacre� e à la cine� tique
dÏoxydation du fer ferreux par le peroxyde dÏhydrogène en
absence de compose� organique. La vitesse dÏoxydation des
deux compose� s organiques, lÏatrazine et le 1,2,4-trichloro-
benzène, par a ensuite e� te� e� tudie� e.FeII/H2O2
Vitesse dÏoxydation du fer ferreux en absence de compose�
organique

Les re� sultats expe� rimentaux obtenus à pHO 3,0 et pour des
forces ioniques comprises entre 10~3 et 10~1 mol L~1

et avec di†e� rentes concentrations initiales en fer(NaClO4)ferreux (10 à 100 lmol L~1) et en peroxyde dÏhydrogène (5 à
50 lmol L~1) ont e� te� correctement mode� lise� s en prenant une
valeur de constante cine� tique apparente dÏoxydation du fer
ferreux par le peroxyde dÏhydrogène e� gale à 63 L mol~1 s~1 à
25 ¡C (Fig. 1). En milieu perchlorate, cette valeur peut eü tre
assimile� e à la constante cine� tique de re� action entre lÏion Fe2`
et le peroxyde dÏhydrogène Pour des pH compris entre(k1a).1,0 et 3,0, le pH est reste� inchange� en cours de re� action.

La concentration re� siduelle en fer ferreux mesure� e en Ðn de
re� action est en accord avec la concentration the� orique calcule� e
par le modèle, quÏelles que soient les concentrations initiales
en fer ferreux et en peroxyde dÏhydrogène. Pour des rapports
molaires la stoechiome� trie de re� action[FeII]0/[H2O2]0 A 2,
correspond à la consommation de deux moles de FeII par
mole de peroxyde dÏhydrogène. Pour des rapports molaires

la stoechiome� trie est le� gèrement infe� -[FeII]0/[H2O2]0 + 2,
rieure à deux moles de FeII par mole de en raisonH2O2 ,

Fig. 1 Evolution des concentrations expe� rimentales (symboles) et
the� oriques (courbes) en fer ferreux en fonction du temps. … [FeII]0\

lmol L~1, lmol L~1 ; lmol L~1,100 [H2O2]0\ 50 K [FeII]0\ 50
lmol L~1 ; lmol L~1,[H2O2]0\ 25 L [FeII]0\ 10 [H2O2]0\ 5

lmol L~1 ; lmol L~1, lmol L~1 ;> [FeII]0\ 100 [H2O2]0\ 25 =
lmol L~1, lmol L~1[FeII]0\ 100 [H2O2]0\ 10

dÏune consommation dÏune partie du peroxyde dÏhydrogène
par les radicaux hydroxyle (re� action 3, tableau 1).

LÏe� tude de la cine� tique dÏoxydation du fer ferreux en milieu
perchlorique nÏa montre� aucune inÑuence perceptible du pH
dans le domaine de valeurs de pH compris entre 1,0 et 3,0 en
accord avec la litte� rature et la chimie du fer dans ce domaine
de pH.

LÏe� tude de lÏinÑuence du pH a e� te� comple� te� e en re� alisant
des expe� riences en milieu plus basique (pH initial 7), en
absence dÏoxygène dissous, aÐn dÏe� viter une oxydation du fer
ferreux par lÏoxygène dissous. LÏoxydation a e� te� e†ectue� e en
milieu non tamponne� et avec une force ionique Ðxe� e à 0,1 mol
L~1 par du perchlorate de sodium.

Les Ðgures 2a et 2b pre� sentent lÏe� volution du fer ferreux et
du pH en fonction du temps. Les re� sultats obtenus ont permis
de montrer que le modèle cine� tique de� crit parfaitement
lÏe� volution de la concentration en fer ferreux en fonction du
temps (Fig. 2a). La vitesse dÏoxydation du fer ferreux est plus
rapide à pH neutre quÏà pH acide car le peroxyde dÏhydrogène
re� agit plus rapidement sur FeIIOH` L mol~1(k1b\ 5,9] 106
s~1) que sur Fe2` L mol~1 s~1).(k1a \ 63

La diminution du pH en cours de re� action (Fig. 2b) qui
re� sulte de lÏhydrolyse du fer ferrique est e� galement cor-
rectement de� crite par le modèle. Cette diminution du pH
de� pend de la quantite� totale de fer ferrique produit et du pH
initial.

En conclusion, les re� sultats expe� rimentaux pour lÏoxydation
du fer ferreux par le peroxyde dÏhydrogène en milieu perchlor-
ate et en absence de compose� organique sont en accord avec
le modèle cine� tique (tableau 1) et ont permis de valider les
valeurs des di†e� rentes constantes cine� tiques et des constantes
dÏhydrolyses utilise� es dans le modèle.

Mode� lisation de la vitesse dÏoxydation de micropolluants
organiques

La mode� lisation de la vitesse dÏoxydation de compose� s
organiques par le système a e� te� re� alise� e en milieuFeII/H2O2

Fig. 2 InÑuence du pH initial (K pHi\ 6,85 ; + pHi\ 6,27 ; …
et des concentrations initiales en FeII et etpHi\ 3,0) H2O2 (+ …:

lmol L~1, lmol L~1 ;[FeII]0\ 10 [H2O2]0\ 5 K [FeII]0\ 100
lmol L~1, lmol L~1) sur la vitesse dÏoxydation de FeII[H2O2]0\ 50
(symboles : re� sultats expe� rimentaux ; trait plein : mode� lisation
cine� tique). a Evolution de FeII. b Evolution du pH
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aqueux très dilue� à 2 lmol L~1) dans le but de([M]0 + 0,6
limiter les re� actions secondaires faisant intervenir les radicaux
organiques sur la vitesse dÏoxydation du fer ferreux.(R~, RO2~)LÏatrazine et le 1,2,4-trichlorobenzène ont e� te� utilise� s
comme mole� cules organiques modèles car des expe� riences
pre� liminaires lmol L~1 ; lmol([FeII]0 \ 100 [H2O2]0\ 25
L~1 ; pH \ 3,0) ont montre� que les vitesses dÏoxydation de ces
deux compose� s nÏe� taient pas a†ecte� es par la pre� sence
dÏoxygène dissous. Les re� sultats obtenus avec dÏautres mole� cu-
les organiques avaient en particulier montre� que la vitesse
dÏoxydation de phe� nylure� es (diuron et isoproturon) et dÏun
compose� polyaromatique (naphthalène) e� tait fortement aug-
mente� e en pre� sence dÏoxygène dissous et que le 2,5-dichloro-
nitrobenzène e� tait de� compose� en milieu neutre en pre� sence de
fer ferreux.

Mode� lisation de la vitesse dÏoxydation du 1,2,4-
trichlorobenzène et de lÏatrazine à pHO 3. LÏinÑuence du pH
sur la vitesse dÏoxydation de lÏatrazine lmol L~1)([At]0 B 0,6
ou du trichlorobenzène lmol L~1) a e� te� e� tu-([TCB]0B 1,4
die� e, en absence dÏoxygène dissous, dans un domaine de
valeurs de pH compris entre 1,0 et 3,0 avec des concentrations
initiales en fer ferreux et en peroxyde dÏhydrogène respec-
tivement e� gales à 50 lmol L~1 et 10 lmol L~1.

Les Ðgures 3a et 3b pre� sentent quelques exemples de re� sul-
tats expe� rimentaux concernant lÏe� volution de la concentration
en compose� organique en fonction du temps de re� action. Elles
montrent que la vitesse de disparition du TCB nÏest pas inÑu-
ence� e par le pH entre 1,0 et 3,0 alors que la vitesse
dÏe� limination de lÏatrazine augmente lorsque le pH passe de
1,0 à 3,0, vraisemblablement en raison dÏune di†e� rence de re� ac-
tivite� des radicaux hydroxyles vis-à-vis de la forme protone� e et
mole� culaire de lÏatrazine (pKa \ 1,6).

Les e� volutions de la concentration en TCB et en atrazine
observe� es sous di†e� rentes conditions expe� rimentales ont pu
eü tre correctement de� crites par le modèle cine� tique en prenant
comme constantes cine� tiques de re� action des radicaux

Fig. 3 InÑuence du pH pH \ 1 ; pH\ 1,3 ; pH\ 3,0) sur(L + …
la vitesse dÏoxydation de lÏatrazine lmol L~1) et du tri-([At]0\ 0,6
chlorobenzène lmol L~1) par([TCB]0\ 1,4 FeII/H2O2 ([FeII]0\ 50
lmol L~1 ; lmol L~1 ; symboles : points expe� rimen-[H2O2]0\ 10
taux ; trait plein : mode� lisation cine� tique). a Evolution de lÏatrazine. b
Evolution du TCB

hydroxyle sur les compose� s organiques à 25 ¡C les valeurs sui-
vantes : 1,2,4-trichlorobenzène, L mol~1 s~1 ;kM \ 6,2] 109
atrazine (forme protone� e), L mol~1 s~1 ; atra-kM\ 1,2 ] 109
zine (forme mole� culaire), L mol~1 s~1. EnkM \ 3,0] 109
conclusion, entre pH 1,0 et 3,0 et en absence dÏoxygène, le
modèle cine� tique de� crit parfaitement lÏe� volution des concen-
trations en compose� s organiques et du fer ferreux en fonction
du temps et quÏelles que soient les concentrations initiales en
re� actifs utilise� es.

Mode� lisation de la vitesse dÏoxydation du 1,2,4-
trichlorobenzène et de lÏatrazine à pHP 3. La cine� tique
dÏoxydation du 1,2,4-trichlorobenzène et de lÏatrazine a e� te�
e� tudie� e pour des pH initiaux compris entre 3,0 et 8,0 et des
concentrations initiales en fer ferreux et en peroxyde
dÏhydrogène respectivement e� gales à 50 lmol L~1 et 10 lmol
L~1 (Fig. 4a et 4b).

Les re� sultats expe� rimentaux montrent que la vitesse
dÏoxydation des deux compose� s organiques diminue lorsque le
pH initial de la solution augmente alors que le modèle cine� -
tique pre� voit une augmentation de la vitesse dÏoxydation des
compose� s organiques en raison dÏune augmentation de la
vitesse de production des radicaux hydroxyle. Par ailleurs, les
expe� riences de cine� tique compe� titive re� alise� es en oxydant des
solutions contenant à la fois lÏatrazine et le trichlorobenzène
ont montre� que le rapport des constantes cine� tiques kTCB/kAtne varie pas avec le pH (pHi[ 4,0 : re� -kTCB/kAt \ 2,07^ 0,05,
sultats non pre� sente� s). Ce rapport, qui correspond au rapport
des constantes cine� tiques de re� action des radicaux hydroxyle
sur ces deux compose� s L mol~1 s~1 ;(kTCB\ 6,2 ] 109 kAt \L mol~1 s~1), indique que lÏoxydation de lÏatrazine3,0] 109
et du trichlorobenzène à pH neutre re� sulte uniquement de
re� actions avec le radical hydroxyle.

Pour des valeurs de pH supe� rieures à 3,0, lÏe� cart entre les
re� sultats expe� rimentaux et les re� sultats calcule� s à lÏaide du

Fig. 4 Cine� tique dÏoxydation de lÏatrazine et du TCB pour des
pHiP 3,0 (… pHi\ 3,0 ; = pHi\ 5,0 ; K pHi\ 6,0 ; L pHi\ 7,7 ; +

lmol L~1 ; lmol L~1 ; symbo-pHi\ 8,0 ; [FeII]0\ 50 [H2O2]0\ 10
les : points expe� rimentaux ; trait plein : mode� lisation cine� tique). a Evol-
ution de lÏatrazine. b Evolution du TCB
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Fig. 5 Etude cine� tique de lÏoxydation de lÏatrazine par àFeII/H2O2pHiP 3,0 (… pHi \ 3,0 ; = pHi\ 5,0 ; K pHi \ 6,0 ; L pHi\ 7,7 ;
lmol L~1 ; lmol L~1 ; symboles : points[FeII]0\ 50 [H2O2]0\ 10

expe� rimentaux ; trait plein ; modèle cine� tique modiÐe� )

modèle (Fig. 4) peut eü tre explique� soit par une production
moins importante de radicaux hydroxyle à pH neutre quÏà pH
acide, soit par une consommation plus rapide des radicaux
hydroxyle par FeIIOH` que par Fe2`. Cette deuxième
hypothèse a pu eü tre e� carte� e car des approches successives par
mode� lisation ont montre� que la constante cine� tique de re� ac-
tion des radicaux hydroxyle sur FeIIOH` doit alors eü tre au
moins e� gale à 1014 L mol~1 s~1.

Les re� actions faisant intervenir les radicaux etHO2~/O2~~les ions ferrique e� tant très ne� gligeables dans les conditions
expe� rimentales utilise� es au cours de cette e� tude, la diminution
de la vitesse dÏoxydation des compose� s organiques qui est
observe� e lorsque le pH augmente ne peut eü tre explique� e que
par une diminution de la vitesse de production des radicaux
hydroxyle. Cette hypothèse indiquerait que la re� action du per-
oxyde dÏhydrogène sur les ions ferreux (Fe2` et FeIIOH`) ne
conduirait pas directement à la formation de radicaux
hydroxyle (re� actions 1a et 1b, tableau 1) mais à la formation
dÏun interme� diaire note� Ia :

FeII] H2O2 ] Ia (A)

Cet interme� diaire se de� composerait très rapidement en milieu
acide pour donner des radicaux hydroxyle selon la re� action :

Ia] H`] FeIII]OH~ (B)

Cet interme� diaire Ia pourrait aussi donner les re� actions hypo-
the� tiques suivantes :

Ia] FeII] 2 FeIII (C)

Ia] Ib (] H`) (D)

Ib] FeII] 2 FeIII (E)

Ces re� actions, qui joueraient un roü le plus important à pH [ 3,
permettraient dÏexpliquer la production moindre de radicaux

Fig. 6 Etude cine� tique de lÏoxydation du TCB par àFeII/H2O2pHiP 3,0 (… pHi\ 3,0 ; = pHi \ 5,0 ; + pHi\ 8,0 ; [FeII]0\ 50
lmol L~1 ; lmol L~1 ; symboles : points expe� rimen-[H2O2]0\ 10
taux ; trait plein : modèle cine� tique modiÐe� )

hydroxyle et ne modiÐeraient pas la stoechiome� trie globale
dÏoxydation de FeII par (2 moles de FeII oxyde� es parH2O2mole de consomme� e). Parmi ces re� actions secondaires,H2O2lÏexistence de la re� action C impliquerait quÏune augmentation
de la concentration en ions ferreux conduirait meü me, à pH
acide, à une diminution de la vitesse de production des radi-
caux hydroxyle (compe� tition entre les re� actions B et C). La
re� action C a e� te� e� carte� e car la diminution du rendement
dÏe� limination de lÏatrazine observe� e lors dÏexpe� riences re� alise� es
avec des concentrations croissantes en FeII à pH 3
([H`]\ 10~3 mol L~1 ; lmol L~1 à 10~3 mol[FeII]0 \ 50
L~1 ; lmol L~1 à 50 lmol L~1) ne re� sulte[H2O2]0\ 2,5
uniquement que dÏune consommation plus importante des
radicaux hydroxyle par les ions ferreux (re� action 2, tableau 1)
et pas dÏune diminution de la concentration en radicaux
hydroxyle par consommation de lÏinterme� diaire Ia par le fer
ferreux selon la re� action C.

La formation dÏinterme� diaires re� actionnels lors de
lÏoxydation de FeII par a e� galement e� te� e� voque� e dans laH2O2litte� rature mais le me� canisme nÏest pas encore parfaitement
e� tabli.2,14,15 Pour lÏe� tape initiale, certains auteurs proposent
la formation dÏun complexe par[(H2O)5`FeIIOOH, H3O`]
addition de sur FeII, complexe qui se de� composerait trèsH2O2rapidement en milieu acide pour libe� rer des radicaux hydroxy-
le. Par ailleurs, dÏautres auteurs proposent la formation de
lÏion ferryl comme espèce interme� diaire.15 LÏoxydation des
compose� s organiques est ge� ne� ralement attribue� e à lÏaction du
radical hydroxyle (pre� sent à lÏe� tat libre ou lie� à un
interme� diaire) ou de lÏion ferryl. Les re� sultats obtenus au cours
de cette e� tude ne permettent pas de pre� ciser la nature des
interme� diaires re� actionnels (Ia et Ib). Cependant, les valeurs de
constantes cine� tiques obtenues par mode� lisation indiquent
que le radical hydroxyle repre� sente la principale espèce
responsable de lÏoxydation de lÏatrazine et du trichlorobenzène
dans les conditions expe� rimentales utilise� es au cours de cette
e� tude. La diminution de la vitesse dÏoxydation des compose� s
organiques à pH [ 4 montre par ailleurs que les re� actions
entre FeII et en milieu neutre conduisent à des espècesH2O2interme� diaires beaucoup moins re� actives que le radical
hydroxyle ou ne conduisent pas à une libe� ration de radicaux
hydroxyle.

En la re� action 1 (tableau 1) par la re� action AremplacÓ ant
(avec et en prenant en compte les re� actions B, D et E,kA \ k1)la mode� lisation a alors permis de de� crire dÏune manière con-
venable lÏe� volution de la concentration en compose� organique
(Fig. 5 et 6) et en ions ferreux ainsi que lÏe� volution du pH pour
toutes les expe� riences re� alise� es au cours de cette e� tude. La
simulation qui a e� te� re� alise� e avec et avec LkA \ k1 kE [ 103
mol~1 s~1 a conduit à un rapport de constantes cine� tiques

e� gal à 2,3] 10~5 mol L~1.kD/kBIl convient e� galement de signaler que des expe� riences
dÏoxydation par re� alise� es en pre� sence dÏions FeIIIFeII/H2O2(avec nÏont montre� aucune inÑuence de la[FeIII]0 \ [FeII]0)pre� sence de FeIII sur la vitesse dÏoxydation des compose� s
organiques et des ions ferreux. Ces re� sultats indiquent que
dans les conditions expe� rimentales utilise� es au cours de cette
e� tude les re� actions secondaires faisant([FeII]0/[H2O2]0 P 2),
intervenir les ions ferriques jouent un roü le très ne� gligeable. Les
travaux actuellement en cours ont pour but dÏe� tudier le me� ca-
nisme et la cine� tique de re� action du peroxyde dÏhydrogène sur
le fer ferrique en pre� sence et en absence de compose�
organique.

Conclusion

La mode� lisation de la vitesse dÏoxydation de compose� s
organiques (atrazine, trichlorobenzène) par re� alise� eFeII/H2O2en milieu aqueux très dilue� , à di†e� rents pH (pH initial 1,0 à
8,0) et en pre� sence dÏun large excès de FeII a permis de

New J. Chem., 1998, Pages 263È268 267



montrer que la re� action initiale de re� action du peroxyde
dÏhydrogène sur le fer ferreux ne conduirait pas directement à
la formation de radicaux hydroxyle (re� action ge� ne� ralement
adopte� e par la plupart des auteurs) mais à la formation dÏun
interme� diaire re� actionnel qui peut soit libe� rer des radicaux
hydroxyle (re� action favorise� e pour des pHO 3,0) soitOH~
donner des espèces non re� actives vis-à-vis des compose� s
organiques e� tudie� s (pH neutre). Pour des rapports molaires

très supe� rieurs à 2, la stoechiome� trie de la[FeII]0/[H2O2]0re� action globale entre les ions ferreux et le peroxyde
dÏhydrogène nÏest pas inÑuence� e par le pH (2 moles de FeII
oxyde� es par mole de consomme� e).H2O2
Re� fe� rences
1 W. G. Barb, J. H. Baxendale, P. George and K. R. Hargrave,

T rans. Faraday Soc., 1951, 47, 462.
2 C. Walling, Acc. Chem. Res., 1975, 8, 125.
3 A. Aguiar, F. Carbonnier, H. Paillard and B. Legube, W at. Supply,

11, 1993, 129 ; A. R. Bowers, P. Gadipati, W. W. Eckenfelder and
R. M. Monsen, W at. Sci. T ech., 1989, 21, 447 ; O. Koyama, Y.
Kamagata and K. Nakamura, W at. Res., 1994, 28, 895.

4 D. L. Sedlak and J. Hoigne, Environ. Sci. T echnol., 1994, 28, 1898 ;
T. E. Graedel, M. L. Mandich and C. J. Weschler, J. Geophys Res.,
1986, 91, 5205.

5 W. L. Miller, W. D. King, J. Lin and D. R. Kester, Mar. Chem.,
1995, 50, 63.

6 F. J. Millero and S. Sotolongo, Geochim. Cosmochim. Acta., 1989,
53, 1867 ; J. W. Mo†ett and R. G. Zika, Environ. Sci. T echnol.,
1987, 21, 804.

7 S. M. Arnold, W. J. Hickey and R. F. Harris, Environ. Sci.
T echnol., 1995, 29, 2083.

8 W. Stumm and J. J. Morgan, Aquatic Chemistry, 2nd ed., Wiley,
New York, 1981

9 L. M. Dorfman and G. E. Adams, Reactivity of the Hydroxyl
Radical in Aqueous Solution, NSRDS-NBS Report No. 46, U.S.
Government Printing Office, Washington, D.C., 1973.

10 G. V. Buxton, C. L. Greenstock, W. P. Helman and A. B. Ross, J.
Phys. Chem., 1988, 17, 513.

11 J. D. Rush and B. H. J. Bielski, J. Phys. Chem., 1985, 89, 5062.
12 B. H. J. Bielski, Photochem. Photobiol., 1978, 28, 645.
13 K. Sehested, O. L. Rasmussen and H. J. Fricke, J. Phys. Chem.,

1968, 72, 626.
14 S. Rahal and H. W. Richter, J. Am. Chem. Soc., 1988, 110, 3126 ; I.

Yamazaki and L. H. Piette, ibid., 1991, 113, 7588 ; H.-C. Tung, C.
Kang and D. T. Sawyer, ibid., 1992, 114, 3345.

15 C. Walling and K. Amarnath, J. Am. Chem. Soc., 1982, 104, 1185.

Received 5th May 1997 ; Paper 7/08335A

268 New J. Chem., 1998, Pages 263È268


