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Étude comparative de la vitesse de décomposition 
de H20 2 et de l’atrazine par les systèmes 
Fe(lll)/H20 2, Cu(II)/H20 2 et Fe(lll)/Cu(ll)/H20 2

Comparative study of the rate of décomposition 
’of H20 2 and of atrazine by Fe(lll)/H20 2, Cu(ll)/H20 2, 
Fe(lll)/Cu(ll)/H20 2

H. GALLARD, J. DE LAAT * et B. LEGUBE

Reçu le 13 novembre 1998, accepté le 10 juillet 1999**

SUMMARY

Toxic and refractory organic pollutants in industrial wastewater can be 
degraded by advanced oxidation processes (AOPs) alone, or in combination 
with physico-chemical and biological processes. Of these oxidation methods, 
Fenton’s reagent (Fe(II)/H20 2) and Fenton-like reagents (Fe(III)/H20 2, Mn+ 
or Mn+1/H20 2) are effective oxidants of large variety of organic pollutants.

The mechanism of decomposition of H20 2 and of oxidation of organic solutes 
by Fenton’s and Fenton-like reactions has been the subject of numerous stu­
dies. However, there are still many uncertainties as to the nature of the oxi­
dant species formed and the rate constants of elementary reactions (table 1).
Our recent studies carried out in HC104/NaC104 solutions and in the presence 
of very low concentrations of organic solutes (atrazine, 1,2,4-trichloroben- 
zene; concentration < 3 fiM) have shown that the reaction of Fe(II) with H20 2 
leads to the formation of two intermediates and that the overall initiation step 
(reaction 1, table 1) at pH < 3.5 leads to the formation of OH radical (Gallard 
et at., 1998a). Other work with different organic compounds and higher 
concentrations of organic solutes indicates that the intermediates (Fe(II)- 
hydroperoxy complexes, ferrous ion) might also oxidize organic compounds. 
Ferric ion can also catalyze the decomposition of H20 2. The mechanism is ini­
tiated by the formation of two Fe(III)-peroxy complexes at pH < 3.5 (reaction 
2a, table 1) followed by their slow decomposition into Fe(II) and HO,/Oj" 
(reaction 2b, table 1) (Gallard et al., 1999; De Laat and Gallard, 1999; Gallard 
and De Laat, 2000).
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The formation of intermediates (complexes, cupryl ion) has also been postula­
ted for the catalytic decomposition of H20 2 by Cu(II). Depending on the expe­
rimental conditions (nature and concentrations of organic solutes, pH...), the 
degradation of organic compounds might be attributed to the hydroxyl radi­
cal (reaction 1, table 1) or to other species like the cupryl ion (Cu(III)). Pro­
duction of Cu(III) by reaction of OH* with Cu(II) has also been demonstrated 
by pulse radiolysis experiments. Kinetic data indicate that the rate of decom­
position of H20 2 and the rate of oxidation of organic compounds are faster 
with Fe(III)/H20 2 than with Cu(II)/H,02 and that Cu(II) can improve the effi­
ciency of the Fe(III)/H20 2 process.
The present study has been undertaken in order to compare the rates of 
decomposition of H20 2 and the rates of oxidation of atrazine by Fe(III)/H20 2, 
Cu(II)/H20 2 and Fe(III)/Cu(II)/H20 2 under identical conditions. These condi­
tions (pH 3 .0 ,1 = 0.1 M, [Atrazine]0 < 1 pM) were the same as those used in 
previous studies of the Fe(II)/H20 2 and Fe(III)/H20 2 systems.
Experiments were carried out in MilliQ water, in the dark, at 25.0 (+ 0.2)°C, 
pH 3.0, ionic strength (I) of 0.1 M, in the presence and in the absence of dissol­
ved oxygen. pH and I were adjusted with perchloric acid and sodium perchlo­
rate. The concentrations of hydrogen peroxide ([H20 2]0 < 10 mM) and of 
atrazine ([atrazine]0 < 1 pM) were determined iodometrically and by HPLC, 
respectively.

In the absence of organic solutes, experimental results have shown that the 
rate of decomposition of H20 2 is faster with Fe(III) than with Cu(Il)
(figure 2). In agreement with previous data (De Laat and Gallard, 1999), the 
initial rate of decomposition of H20 ,  by Fe(III) can be described by a pseudo 
first-order kinetic law with respect to H20 2, and dissolved oxygen (0-1 mM) 
has no effect on the rate of decomposition. For the Cu(II)/H20 2 system, our 
spectrophotometric data {figure 1) gave evidence that the decomposition of 
H20 2 by Cu(II) goes through the formation of an intermediate which might be 
a Cu(II)-hydroperoxy complex and which absorbs in the region 350-600 nm. 
Furthermore, the rate of decomposition of H20 2 by Cu(II) does not follow a 
first-order kinetic law and is affected by the concentration of dissolved oxygen 
(figures 2 et 3).
As far as the oxidation of atrazine is concerned, a preliminary study of the 
oxidation of solutions containing atrazine, 1,2,4 trichlorobenzene and 2,5 
dichloronitrobenzene in very dilute aqueous solutions ([organic solutes]0 
< 3 pM) has been conducted at pH 3.0. Experimental results showed that the 
relative rates of decomposition of organic solutes by Fe(III)/H20 2, Fe(II)/H20 2 
and Cu(II)/H20 2 were identical and could be described by the competitive 
kinetic expression {figure 4). These data suggest that the oxidation of the orga­
nic solutes by the three systems of oxidation tested can be attributed to a 
unique oxidant species, the hydroxyl radical, under our experimental condi­
tions.
The rate of oxidation of atrazine by Cu(II)/H20 2 was found to be much slower 
than by Fe(III)/H20 2 {figure 5), to be dependent on the concentrations of reac­
tants ([Cu(II)]0, figure 6) and to decrease in the presence of dissolved
oxygen {figure 7). These data confirm that the rate of decomposition of H20 2 
by Cu(II), and as a consequence, the rate of production of OH radicals by 
Cu(II)/H20 2, are much slower than by Fe(III)/H20 2. In addition, a fraction of 
Cu(I) may be oxidized by dissolved oxygen and this reaction, which competes 
with the reaction of Cu(I) with H20 2, may also decrease the rate of formation 
of OH radical.
For the Fe(III)/Cu(II)/H20 2 system, experimental data have demonstrated 
that the addition of Cu(II) increases the rate of decomposition of H20 2 {figure 
8a) and atrazine {figure 8b) by Fe(III)/H,02 and that these increases in reac­
tion rates depend on the concentration of dissolved oxygen. This catalytic
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effect of Cu(II) has been attributed to a fast regeneration of Fe(II) (which is 
the major source of OH radical) by the reaction of Cu(I) with Fe(III). Since 
this reaction competes with oxidation of Cu(I) by 0 2 and H20 2, the catalytic 
properties of Fe(III) and Cu(II) mixtures will depend on the experimental 
conditions, such as the relative concentrations of reactants.
In conclusion, this comparative study has confirmed that the rates of decom- 
position of H20 2 and atrazine, in dilute aqueous solution, by 
Fe(III)/€u(II)/H20 2 are faster than by Fe(III)/H20 2 and Cu(II)/H20 2. This 
study has also demonstrated that dissolved oxygen has a significant efTect on 
the reaction rates in the Cu(II)/H20 2 and Fe(III)/Cu(II)/H20 2.oxidation sys­
tems. The effects of dissolved oxygen and of the addition of Cu(II) on the effi­
ciency of the Fe(III)/H20 2 system could be explained by assuming that the OH 
radical is the major oxidant species under our experimental conditions. 
However, additional research is needed in order to better understand the 
mechanism of decomposition of H20 2 by Cu(n> and Cu(I) and to determine 
the rate constants of individual reactions involved in the Cu(II)/H20 2 and 
Cu(I)/H20 2 systems.

Key-words: Fenton’s reagent, iron(II), iron(lll), copperfll), hydrogen peroxide, 
atrazine.

RÉSUMÉ

Cette étude a eu pour objectif de comparer les vitesses de décomposition du 
peroxyde d’hydrogène et d’oxydation de l’atrazine par les systèmes cataly­
tiques Fe(III)/H20 2, Cu(II)/H2Ô2, et Fe(III)/Cu(II)/H20 2. Les expériences ont 
été réalisées à pH 3,0, à une température de 25,0 (+ 0,2) °C, en milieu perchlo­
rate, en présence et en absence d’oxygène dissous. L’étude comparative a 
confirmé que les vitesses de décomposition de H20 2 et d’oxydation de l’atra- 
zine sont beaucoup plus lentes en présence de Cu(II) qu’en présence de Fe(ni) 
et l’addition de Cu(II) augmente l’efficacité du système Fe(III)/H20 2. Pour 
nos conditions expérimentales ([composé organique], < 1 pM) les expériences 
de cinétique compétitive, réalisées avec des solutions aqueuses contenant trois 
composés organiques (atrazine, 1,2,4-trichIorobenzène, 2,5-dichloronitroben- 
zène), ont montré que le radical hydroxyle représente la principale espèce res­
ponsable de l’oxydation des composés organiques. Les résultats ont également 
mis en évidence la formation très rapide d’un composé entre Cu(II) et H20 2 
(étude spectrophotométrique) et ont montré l’importance de la concentration 
en oxygène dissous sur les vitesses globales de décomposition de H20 2 et de 
Patrazine par les systèmes Cu(II)/H20 2 et Fe(III)/Cu(II)/H20 2.

Mots clés : réactif de Fenton, fer(ll), fer(l]I), cuivre(II), peroxyde d'hydrogène, 
atrazine.

1 -  INTRODUCTION

Dans le domaine de la dépollution des eaux résiduaires industrielles, la mise 
en œuvre d’une oxydation par voie chimique en association avec d’autres pro­
cédés de traitement (procédés physicochimiques et biologiques) peut être inté­
ressante pour réaliser une oxydation totale de la pollution organique d’effluents 
fortement chargés en polluants organiques, une décoloration des effluents, une 
dégradation des composés toxiques en composés non toxiques pour la flore
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bactérienne ou encore pour augmenter la biodégradabiïité de la pollution orga­
nique. Durant ces deux dernières décennies, de nombreux procédés d’oxyda­
tion ont été étudiés tant sur le plan de la recherche fondamentale (études des 
mécanismes réactionnels et études cinétiques), que de la recherche appliquée 
(études pilote, évaluations technico-économiques). Parmi les procédés d’oxy­
dation étudiés, nous pouvons par exemple citer les procédés physiques (ultra 
sons, radiolyse, faisceau d’électrons), les procédés d’oxydation par voie élec­
trochimique et photochimique, les procédés d’activation de l’ozone ou du per­
oxyde d’hydrogène en phase homogène ou hétérogène et les procédés 
d’oxydation à température et pression élevées. L’efficacité de ces procédés 
avancés d’oxydation résulte souvent de la génération in situ d’espèces radica- 
laires très réactives comme le radical hydroxyle.

Dans le cas du peroxyde d’hydrogène, la vitesse d’oxydation de composés 
organiques en phase homogène peut être catalysée par des métaux de transi­
tion tels que le fer et le cuivre (CHOWDHURY et al., 1975 ; SAFARZADEH-AMlRl et 
ai., 1996). La décomposition de H20 2 par un couple métallique Mn+/Mn+1 en 
solution a fait l’objet d’un nombre considérable de travaux mais les méca­
nismes réactionnels ne sont pas encore clairement établis (masarw a  et al., 
1988 ; GOLDSTEIN et al., 1993 ; bossmann  et al., 1998). En milieu acide et en 
absence de composés organiques, le mécanisme communément admis est un 
mécanisme radicalaire (barb et al., 1951a et 1951b ; baxendale, 1952 ; w al- 
ling , 1975) qui peut être initié par les 2 degrés d’oxydation du métal (Mn+/Mn+1) 
(tableau 1).

Tableau 1 Réactions et constantes cinétiques du mécanisme radicalaire de
décomposition de H20 2 par Cu(l)/Cu(ll) et Fe(ll)/Fe(lll).

Table 1 Reactions and kinetic constants of the decomposition mechanism of
H20 2 by Cu(l)/Cu(ll) and Fe(ll)/Fe(lll).

Réactions Cu(l)/Cu(ll) Fe(ll)/Fe(lll)

1 Mn+ + H202 ->  Mn+1 + OH'+OH- 1,0 x 104 M-1 s-1 (1) 63 IT 1 s’ 1 (8)
2a M"+1 + H202 _  M"+1(H02) + H+ nd 3,1 x10"3 0 )
2b Mn+1(H02) -»  Mn+ + H02* nd 2,7 x 10~3 s~1 0 )
3 M1*  + OH' ->  M"*1 + OH' 1,0x101°M~1 s-1 (2) 3,2 x 108 M"1 s’ 1 (10)
4 Mn+1 + 0 H '-» M n+2 + 0H- 3,1 x 108 M"1 s’ 1 (3) — —
5 OH' + H202 ->  H02‘ + H20 3,0 x  107 M-1 s-1 (4) 3,0 x  107 M-1 S’ 1 (4)
6 M"*1 + H02‘ -> Mn+ + 02 +H+ 5,0 x  107 M“ 1 s’ 1 (5) < 1x10a M '1 s-1 (11)
7 M"*1 + 02-  -» Mnt + 02 8,0 x 1 0 9 M"1 s-1 (6) 5 x 1 0 7 M~1 s*1 (12)

8 Mn*+H02-->M 'u ' + H0!~ 1,0 x 109M_1 s"1 (6) 1,2 x 106 M'1 s-1 (11)
9 Mn++ 0 2- - » M n+1 + H02- 9,0 x 109 M’ 1 s-1 (5) 1,0x107M-1 s*1 (11)
10 Mnt + 02-> M nt1 + 02- 4,5 x 104 M'1 s'1 (7) 3,6 x 10"9 M“1 S’ 1 (13)

nd : pas déterminé.
D’aprèS (1) SHARMA et MULERO (1989) ; (2) BUXTON et al. (1988) ; (3) MEYERSTEIN (1971) ; (4) CHRIS­
TENSEN et al. (1982) ; (5) BlELSKi et al. (1385) ; (6) VON PiECHOWSKl et al. (1992) ; (7) SHARMA et MU­
LERO (1988) ; (8) GALLARD et al. (1998) ; (9) DE LAAT et GALLARD (1999) ; (10) STUGLIK et ZAGORSKI 
(1981) ; (11) RUSH et bielski (1985) ; (12) calculée d’après ROTHSCHILD et ALLEN (1958) ; (13) extra­
polée à pH 3,0 d’après m ille ro  et al. (1987).
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L’étape initiale du mécanisme de réaction de H20 2 avec Mn+1 (Fe(lll), Cu(ll)) 
passerait par la formation de peroxy-complexes qui se décomposeraient ensuite 
pour libérer Mn+ et HOj/O j". Dans le cas du système Fe(lll)/H20 2, nos travaux 
récents réalisés en milieu perchlorate ont ainsi mis en évidence la formation très 
rapide (réaction quasi instantanée ; réaction 2a, tableau 1) de deux peroxy-com- 
plexes de fer ferrique (structures chimiques proposées : [FeIM(H20)5(H02)]2+,

* [Felll(H20)40H(H02)}+, GALLARD et al., 1999). Ces complexes se décomposent 
ensuite très lentement pour libérer Fe{ll) et H02/0 2~ (réaction 2b, tableau 1, DE 
LAAT et GALLARD, 1999, GALLARD et DE LAAT, 1999). Pour le système Fe(ll)/ H20 2, 
connu sous le nom de réactif de Fenton, la modélisation de la cinétique d’oxyda­
tion de Fe(ll) et de la vitesse d’oxydation de composés organiques en milieu 
aqueux très dilué ([Atrazine]0 ou [Trichlorobenzène]0 < 2 jjM) nous a permis de 
montrer d’une part, que la réaction initiale de H f)2 sur Fe(ll) (réaction 1, tableau 1) 
conduit à la formation de deux intermédiaires réactionnels (peroxy-complexes de 
Fe(ll) ou/et ion ferryl [FelvO]2+) et d’autre part, que le radical hydroxyle représente 
pour nos conditions expérimentales, la principale entité oxydante responsable de 
la dégradation des composés organiques (GALLARD, 1998 ; GALLARD et al., 1998). 
Pour d’autres conditions expérimentales (pH > 3, concentrations plus élevées en 
composé organique, autres composés organiques...), des espèces oxydantes 
autres que le radical hydroxyle, comme l’ion ferryl, pourraient participer à l’oxyda­
tion des composés organiques (BOSSMANN et al., 1998).

Les systèmes Cu(l)/H20 2 et Cu(ll)/H20 2 ont été beaucoup moins étudiés que 
les systèmes Fe(ll)/H20 2 et Fe(lll)/H20 2 et les valeurs des constantes cinétiques 
des différentes réactions élémentaires faisant intervenir les ions Cu(l) et Cu(ll) 
sont connues avec beaucoup moins de précision. Les données bibliographiques 
indiquent que la vitesse de décomposition de H20 2 par Cu(ll) est beaucoup plus 
lente que par Fe(lll) et serait limitée, selon BERDNIKOV (1973) par la formation du 
complexe hydroperoxydique du Cu(ll) (réaction 2a, tableau 1). Des intermédiaires 
réactionnels sont également évoqués pour la réaction entre Cu(l) et H20 2 comme 
l’ion cupryl Cu(lll) pour expliquer la décomposition de H20 2 (MEYERSTEIN, 1971 ; 
MAZARWAef a/., 1988 ; JOHNSON et al., 1988 ; EBERHARDT ef al., 1989) et l’oxyda­
tion de composés organiques à des pH proches de la neutralité. La formation de 
l’ion cupryl (Cu(lll)) par réaction de OH* avec Cu(ll) a également été mise en évi­
dence par radiolyse puisée (meyerstein, 1971). Suivant les conditions expéri­
mentales, l’ion cupryl pourrait oxyder Cu(l) en Cu(ll), se décomposer en milieu 
acide pour redonner OH* et Cu(ll) ou participer directement à l’oxydation de H20 2 
et des composés organiques. En ce qui concerne les vitesses d’oxydation de 
composés organiques, les données bibliographiques indiquent que l’oxydation 
par Cu(II)/H20 2 est moins rapide que par les systèmes Fe(ll)/H20 2 ou Fe(lll)/H20 2 
(AL HAYEK, 1985 ; FALCON et al., 1995). D’autres études ont également mis en 
évidence une augmentation de la vitesse de décomposition de H20 2 et de com­
posés organiques par Fe(lll)/H20 2 en présence de Cu(ll). Cet effet de synergie 
est généralement attribué à la formation de Cu(l) dans le milieu réactionnel qui 
permet de régénérer les ions ferreux (réaction 12). Les ions Cu(l) peuvent être 
formés soit par une réduction très rapide de Cu(ll) par H02/0 2" (réactions 6 et 7, 
réduction qui est beaucoup plus rapide que la réduction de Fe(lll)) ou par réduc­
tion de Cu(ll) par des radicaux organiques formés dans le milieu (réaction 11) :

Cu(ll) + R* -» Cu(l) + R+ (11) (WALLING et KATO, 1971)

Cu(l) + Fe(lll) -» Fe(ll) + Cu(ll) (12) (PARKER et al., 1969)
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Il convient également de signaler que l’ion Cu(l) peut être oxydé par l’oxy­
gène dissous et que la vitesse d’oxydation de Cu(l) par 0 2 à pH acide est beau­
coup plus rapide que celle de Fe(ll).

Sur le plan pratique, les couplages Fe(ll)/Cu(ll)/H20 2 permettent d ’obtenir à 
une température de l’ordre de 100 °C une minéralisation importante de la pollu­
tion organique d’eaux résiduaires (cho w dhury  et al., 1975) et d’acides car- 
boxyliques qui sont généralement assez réfractaires à une oxydation par le 
radical OH* (FALCON et al., 1995). L’ajout de différents métaux comme le cuivre 
permet de réduire les doses de réactifs (Fe(ll), H20 2) et les temps de réaction.

Dans la continuité des travaux réalisés au laboratoire sur le système 
Fe(lll)/H20 2, cette étude a eu pour but de comparer la vitesse de décomposition 
de H20 2 ainsi que la vitesse d’oxydation des composés organiques (atrazine en 
solution aqueuse très diluée) par les systèmes Fe(lll)/H20 2 et Cu(ll)/H202 à pH 
acide (pH = 3) et d’étudier les effets de synergie entre Feflll) et Cu(ll) (système 
Fe(lll)/Cu(ll)/H20 2).

2 -  MATÉRIEL ET MÉTHODES

Les solutions mères d ’ions cuivrique (Cu(CI04)2, 6 H20, Acros Chemicals 
98 %), d ’ions ferreux (Fe(CI04)2, 6 H20, 98 %, Carlo Erba), d ’ions ferrique 
(FeiCIO^g, 9 H20, 98 %, Aldrich), et de peroxyde d’hydrogène (solution non sta­
bilisée à 30 %, Fluka) ont été préparées dans l’eau ultra-pure (eau « MilliQ », 
Millipore). Le perchlorate de sodium, l’acide perchlorique et la soude ont été uti­
lisés pour fixer la force ionique et le pH des solutions. Toutes les solutions ont 
été préparées dans l’eau ultra-pure. Les solutions mères de sels métalliques ont 
été préparées par solubilisation préalable dans de l’acide perchlorique concen­
tré (1 N) puis dilution dans de l’eau ultra-pure afin de prévenir toute précipitation 
des hydroxydes.

Les expériences ont été réalisées dans un réacteur à double enveloppe 
opaque à la lumière à une température de 25,0 (± 0,2) °C, en présence d’oxy­
gène dissous ([02]0 = 8,5 mg L~1) ou èn absence d’oxygène dissous grâce à un 
dégazage de la solution par du diazote. Pour certaines expériences, le dispositif 
de dégazage des solutions employé au cours de cette étude n’a pas permis 
d’obtenir une concentration nulle en oxygène dissous. Pour ces expériences, 
les plus fortes valeurs en oxygène dissous qui ont été mesurées en cours de 
réaction ont été reportées dans les légendes des figures.

Au temps t = 0, le peroxyde d’hydrogène est ajouté, sous agitation intense, à 
la solution (volume 1 L) contenant le sel métallique et/ou le composé organique.

En cours de réaction et pour les études cinétiques d’oxydation de composés 
organiques, les prélèvements, effectués avec une pipette automatique préala­
blement étalonnée (3 mL), ont été mélangés à 1 mL de méthanol afin d’arrêter 
les réactions d’oxydation par voie radicalaire (ARNOLD et at., 1995). Des expé­
riences préliminaires ont permis de vérifier que la concentration en composé 
organique reste stable pendant 24 heures au moins, en présence de métaux, de 
peroxyde d’hydrogène et de méthanol.
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La mesure du pH a été effectuée avec un pH-mètre (MeterLab PHM 250, 
Radiometer Analytical) après étalonnage avec des solutions tampons commer­
ciales de pH 1,0 ; 3,0 ; 4,0 et 7,0 (produits Labosi). Pour une force ionique de 
0,1 M en perchlorate, la concentration en H+ a été calculée en considérant un 
coefficient d’activité ionique égal à 0,85. La mesure de la concentration en oxy­
gène dissous a été réalisée à l’aide d’un oxymètre (Consort Z621), Les concen- 
trations en peroxyde d ’hydrogène dans les solutions mères et pour des 
concentrations supérieures à 10~3 M ont été dosées par iodométrie. Aucune 
interférence significative des métaux en solution n’a été notée dans nos condi­
tions expérimentales sur le dosage de H2Oz. Pour des concentrations comprises 
entre 10-5 M et 10-3 M, H20 2 a été dosé par la méthode spectrophotométrique 
au titane. Le coefficient d ’extinction molaire du complexe formé est égal à 
730 M'1 cm-1 (limite de détection 3 x 10-6 M). Les composés organiques ont été 
analysés par chromatographie liquide haute pression avec détection spectro­
photométrique à 220 nm dans le cas de l’atrazine et à 210 nm dans le cas du 
1,2,4-trichlorobenzène et du dichloronitrobenzène. La séparation des composés 
organiques a été effectuée sur une colonne Resolve Nucleosil C18 (5 pm ; lon­
gueur 150 mm ; diamètre interne 3,9 mm) en utilisant comme phase mobile un 
mélange méthanol/eau.

3 -  RÉSULTATS ET DISCUSSION

3.1 Étude spectrophotométrique de la réaction entre Cu(ll) et H20 2
Comme pour la réaction entre Fe(lll) et H20 2 (GALLARD et al. 1999), l’ajout de 

H20 2 à une solution de Cu(ll) conduit très rapidement (quelques secondes) à un 
changement de coloration de la solution (la couleur passe du bleu au jaune ver­
dâtre), à une diminution du pH ainsi qu’à la formation d’un précipité noir très fin 
pour des concentrations élevées en réactifs et à pH > 3). En absence de préci­
pités, les analyses spectrophotométriques mettent en évidence la formation 
d ’une espèce qui absorbe dans le domaine UV/visible entre 350-600 nm, 
domaine où l’ ion Cu(ll) et H20 2 n’absorbent pas (figure 1). Les spectres UV- 
Visible obtenus pour différentes conditions expérimentales (résultats non pré­
sentés) indiquent que l’absorbance des solutions entre 350 et 600 nm 
augmente lorsque les concentrations initiales en réactifs augmente et lorsque le 
pH augmente . Après plusieurs jours de réaction correspondant à l’élimination 
complète de H20 2, le spectre de la solution correspond au spectre de la solu­
tion initiale de Cu(ll) sans H20 2. Ces résultats suggèrent la formation d’un com­
plexe hydroperoxydique de Cu(ll) par réaction de H20 2 avec Cu2+ (Cu2+ étant la 
forme prédominante de Cu(ll) à pH < 5). Des travaux actuellement en cours ont 
pour de confirmer cette hypothèse par la détermination des constantes de for­
mation et des caractéristiques spectrales du (des) complexe(s).

3.2 Décomposition de H20 2 par Fe(lll) et Cu(ll)
Les résultats présentés sur la figure 2 permettent de comparer la vitesse de 

décomposition de H20 2 ([H20 2]= 10 mM) par Fe(lll) et par Cu(ll) en présence 
d’oxygène dissous ([02]0 = 8,5 mg L~1). Pour une concentration donnée en métal
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300 400 500 600 700
Longueur d'onde (nm)

Figure 1 Spectre d’absorption d’une solution de H202 (a) et d’une solution de 
Cu(ll) en absence (b) et en présence de H202 (c) ([Cu(ll)]0 = 45,5 mM ; 
[h202]0 = 0 o u  0,77 M ; pH 3,3 ; I = 0,1 M).
Absorption spectrum of a solution of H20 2 (a) and a solution of cupric 
perchlorate in the absence (b) and in the presence of H202 (c) ([Cu(ll)]0 
= 45.5 mM; [H2OJQ = 0 or 0.77 M; pH = 3.3; 1 = 0.1 M).

O [Cu(n)] 100|iM 
• [Fe(ni)] 100 \]M 

a [Cu(II)] 1 mM 
■ [Fe(in)] 1 mM

10 lim ps (heure)

T

40 50

Figure 2 Comparaison des vitesses de décomposition de H20 2 par Cu(ll) et 
Fe(lll) ([H20 2]0 = 10 mM ; [02]0 = 8,5 mg L~1 ; pH 3,0 ; I = 0,1 M ; 
25 °C).
Comparison between the rate of decomposition of H202 by Cu(ll) and 
Fe(lll) ([H2OJ0 = 10 mM; [OJ0 s  8.5 mg Lr1; pH 3.0; 1 = 0.1 M; 25°C).

(100 pM ou 1 mM), la figure 2 montre que la vitesse de décomposition de H20 2 
est beaucoup plus rapide par Fe(lll) que par Cu(ll) à pH 3,0.

Pour le système Fe(lll)/H20 2, la vitesse initiale de décomposition de H20 2 
(jusqu’à 20-30 % de décomposition de H20 2) peut être décrite par une loi ciné-
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tique apparente d’ordre 1 par rapport à la concentration en H20 2 et peut être 
correctement prédite par le modèle cinétique établi au laboratoire (GALLARD, 
1998 ; de laat  et g a lla r d , 1999). En revanche, dans le cas du système 
Cu(ll)/H20 2, les résultats montrent que la loi cinétique d’ordre 1 n’est pas tou­
jours vérifiée.

En cours de réaction, l’oxygène libéré lors de la décomposition de H20 2 par
* Fe(lll) et par Cu(ll) conduit à une augmentation de la concentration en oxygène 

dissous (concentrations instantanées pouvant atteindre 30 à 35 mg L~1 pour 
des concentrations initiales élevées en réactifs). Pour le système Fe(lll)/H20 2, la 
vitesse de décomposition de H20 2 par Fe(lll) n’est pas influencée par la concen­
tration en oxygène dissous à pH acide. En revanche, les résultats obtenus avec 
le système Cu(ll)/H20 2 en absence d’oxygène dissous (dégazage par N2 : [02] 
< 0,5 mg L~1) et en présence d’oxygène dissous mettent en évidence une aug­
mentation significative de la vitesse de décomposition de H20 2 en absence 
d’oxygène dissous (figure 3).

Temps (heure)

Figure 3 Influence de l’oxygène dissous sur la vitesse de décomposition de 
H202 par Cu(ll) (N2 : [02]0 < 0,5 mg L'1 ; 02 : [02]0 s 8,5 mg L~1 ; [Cu(ll)] 
= 5 mM ; (O, ♦) : [H20 2]0 = 1 mM ; (□, ■) : [H20 2]0 = 10 mM ; pH 3,0 ; 
I = 0,1 M ; 25 °C).
Influence of dissolved oxygen on the rate of décomposition of H20 2 by 
Cu(ll) (N? [OJQ < 0.5 mg L '1; [OJ0 s  8.5 mg L~1; [Cu(ll)] = 5 mM; (O, 
♦): lH2OJ0 = 1 mM; (□, ■): [H2OJQ = 10 mM; pH 3.0; 1 = 0.1 M; 25°C).

Cette différence importante entre les systèmes Fe(lll)/H20 2 et Cu(ll)/H20 2 
peut être expliquée par le fait que les ions [Fe"]2+ et [Cul]+ formés en cours de 
réaction participent d ’une manière importante à la décomposition de H20 2 
(tableau 1) et par conséquent, jouent un rôle prépondérant sur la vitesse globale 
de décomposition de H20 2. En présence d’oxygène dissous, les données 
bibliographiques indiquent que la vitesse d’oxydation des ions Fe(ll) par l’oxy­
gène dissous est extrêmement lente à pH acide (pH < 4) et est beaucoup plus 
lente que la vitesse d’oxydation par H20 2 (réaction 1, tableau 1). En revanche, 
l’ion Cu(l) est rapidement oxydé par 0 2 (réaction 10, tableau 1). Cette réaction, 
qui rentre en compétition avec l’oxydation de Cu(l) par H20 2, conduit à une 
diminution de la concentration en Cu(l) dans le milieu réactionnel et entraîne,
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comme le confirment les résultats expérimentaux, une diminution de la vitesse 
de décomposition de H20 2.

3.3 Oxydation de composés organiques par Fe(lll)/H20 2 
et Cu(II)/H20 2

3.3.1 Cinétique compétitive

Dans le but de vérifier que l’oxydation des composés organiques par les 
systèmes Fe(lll)/H20 2, Fe(ll)/H20 2 et Cu(ll)/H20 2 est due, pour nos conditions 
expérimentales, à la même espèce oxydante (le radical hydroxyle), des expé­
riences d’oxydation compétitive de trois composés organiques (Atrazine : At ; 
2,5-dichloronitrobenzène : DCNB ; 1,2,4-trichlorobenzène : TCB) ont été réali­
sées à pH 3,0 et en milieu très dilué. En utilisant l’atrazine comme composé de 
référence, les résultats obtenus montrent que les vitesses relatives de décom­
position des trois composés organiques peuvent être décrites par une équation 
de cinétique compétitive (figure 4). Les valeurs des constantes cinétiques rela­
tives (kDCNB/kAt = 0,42 ; kTCB/kAt = 2,05) calculées à partir des pentes des droites 
présentées dans la figure 4 sont identiques pour les trois systèmes oxydants 
étudiés. Ces résultats indiquent que dans nos conditions expérimentales 
(pH 3,0 ; [M]0 < 2 jjM), l’oxydation de ces trois molécules organiques résulte 
d’une seule espèce oxydante (radical OH1).

0 0,5 1
ln([At]/[At]0)

Figure 4 Cinétiques d’oxydation de l’atrazine, du TCB et du DCNB par 
Fe(ll)/H20 2. ([Fe(ll)]0 = 50 pM [H20 2]0 = 10 |jM), Fe(lll)/H202 ([Fe(lll)]0 
= 50 |JM  [H20 2]o = 5 mM), Cu(ll)/H20 2 ([Cu(ll)]0 = 5 mM [H20 2]0 
= 5 mM). Atrazine utilisé comme composé de référence : [M]Q = 1 pM. 
(pH = 3,0 ; I = 0,1 M ; 25 °C).
Kinetics o f oxidation o f atrazine, TCB and DCNB by Fe(ll)/H20 2. 
((Fe(ll)]0 = 50 uM [H2OJq = 10 m ,  Fe(lll)IH20 2 ([Fe(lll)]0 = 50 (jM 
[H2O j0 = 5 mM), Cu(II)/H20 2 ([Cu(II)J0 = 5 mM [H2OJ0 = 5 mM). Atra­
zine was used as the reference compound: [M], - 1 fjM. (pH = 3.0;
1 = 0.1 M; 25°C).
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3.3.2 Vitesse d’oxydation de l’atrazine par Fe(iil)/H20 2 et Cu(ll)/H20 2

L’étude cinétique de l’oxydation de l’atrazine par Fe(lll)/H20 2 à pH 3,0 (GAL- 
lard , 1998 ; gallard et DE laat, 1999) a montré que la vitesse d’élimination de 
l’atrazine en milieu très dilué ([Atrazine]0 < 1 |jM) peut être décrite par une loi 
cinétique apparente d’ordre 1 par rapport à la concentration en atrazine. La 
constante cinétique apparente d’ordre 1 dépend du rapport des concentrations 
initiales en réactifs ([H20 2]0/[Fe(lll)]0), de la concentration initiale en Fe(lll) et est 
indépendante de la concentration en oxygène dissous.

0 
-0,5 

-1 
<-1,5
^ -2
ê-2 ,5  
JS .3

-3,5 
-4

0 10 20 30 40 50
Temps (heure)

Figure 5 Comparaison des vitesses d’oxydation de l’atrazine par Cu(ll)/H20 2 et 
Fe(lll)/H20 2 ([02]0 = 8,5 mg L~1 ; pH 3,0 ; I = 0,1 M ; 25 °C).
Comparison o f the rate o f atrazine oxidation by Cu(ll)/H20 2 and 
Fe(lll)/H20 2 ([OJ0 s 8.5 mg L~1; pH 3.0; 1 = 0.1 M; 25°C).
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Figure 6 Influence des concentrations initiales en Cu(ll) et H202 sur les vitesses 
d’oxydation de l’atrazine (pH 3,0 ; I = 0,1 M ; 25 °C).
Influence of the initial concentrations of Cu(ll) and of H202 on the rate 
of oxidation of atrazine (pH 3.0; I = 0.1 M; 25°C).

. .  m [Cu(II)] 1 mM [H202] 10 mM 

O [Cu(n)] 5 mM [H202] 2mM 

O [Cu(II)] 5 mM [H202] 5 mM

□  (Cu(II)] 5 mM [H202] 10 mM| .... j - ,

2500 5000 7500 10000 
Temps (sec.)
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Les résultats obtenus au cours de cette étude montrent que pour des condi­
tions expérimentales identiques (pH 3,0 ; [Fe(lll)]0 = [Cu(ll)]0 = 100 pM ou 1 mM ; 
[H20 2]0 = 1 mM ou 10 mM), la vitesse d’oxydation de l’atrazine par le système 
Cu(II)/H20 2 est beaucoup plus lente que par le système Fe(lll)/H20 2 (figure 5), 
dépend des concentrations initiales en réactifs (figure 6) et est beaucoup plus 
rapide en absence d’oxygène dissous (figure 7).

Temps (heure)

Figure 7 Influence de l’oxygène dissous sur la vitesse d’oxydation de l’atrazine 
par Cu(II)/H20 2 (N2 : [02]0 < 0,5 mg L'1 ; Oz : [02]0 s  8,5 mg L~1 ; [Cu(ll)] 
= 1 mM ; [H20 2]q = 1 mM ; pH 3,0 ; I = 0,1 M ; 25 °C).
Influence of dissolved oxygen on the rate of oxidation of atrazine by 
Cu(II)/H20 2 (N2: [0 2] 0 < 0.5 mg L~1; [0 2]o = 8.5 mg L~1; [Cu(ll)]
= 1 mM; [H2OJq = 1 mM; pH 3.0; 1 = 0.1 M; 25°C).

Ces résultats sont en accord avec ceux observés pour la décomposition de 
H20 2 (figure 3). En présence d’oxygène, l’oxydation rapide de Cu(l) par 0 2 
conduit à une diminution de la vitesse de production de OH* (réaction 10, 
tableau 1) entraînant ainsi une diminution de la vitesse d’oxydation de l’atrazine.

Il convient de noter que l’oxydation de Cu(l) par 0 2 est en compétition avec 
l’oxydation par H20 2. L’importance relative de chacune de ces deux réactions 
dépendra en particulier des concentrations relatives en 0 2 dissous et en per­
oxyde d’hydrogène dans le milieu réactionnel. Pour des concentrations plus 
élevées en composés organiques, la réaction de l’oxygène sur les radicaux 
organiques (formation de ROO*) peut aussi avoir une influence importante sur 
les réactions de propagation et, par voie de conséquence, sur la vitesse de 
décomposition de H20 2 et des composés organiques.

Pour les expériences réalisées en présence d ’oxygène dissous ([02]0 s 
8,5 mg L-1), l’augmentation de la concentration en oxygène dissous en cours de 
réaction et son influence sur la concentration en Cu(l) dans le milieu réactionnel 
peuvent avoir une influence significative sur la concentration en radicaux OH* 
dans le milieu et explique que la vitesse d’élimination de l’atrazine ne suit pas 
une loi cinétique apparente d’ordre 1 durant l’ensemble de la réaction.
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3.4 Étude du système Fe(lll)/Cu(ll)/H20 2
Les figures 8a et 8b présentent des exemples de résultats obtenus avec le 

système Fe(lll)/Cu(!l)/H20 2 en absence et en présence d’un dégazage des solu­
tions par N2. Il convient de rappeler que le dispositif employé pour le dégazage 
des solutions par N2 n’a pas permis d’obtenir une concentration nulle en oxy- 

■ gène dissous et les valeurs de concentrations en 0 2 indiquées dans les légendes 
des figures 8a et 8b correspondent aux valeurs maximales en 0 2 mesurées en 
cours de réaction.

Figure 8a
Décomposition de H20 2
([Fe<IH)] = 0,2 mM ; [H20 2Jo = 10 mM ;
(a)[Cu(ll)]=0;
(b) [Cu(ll)] = 0,2 mM [02] < 7 mg L"1 ;
(c) [Cu(lt)] = 0,2 mM ; [02] > 30 mg L'1).

0 4000 8000 12000
Terrps (sec.)

Figure 8b
Oxydation de l’atrazine
([l e(lll)] = 0,1 mM [H2Oz]0 = 1mM ;
(a) [Cu(ll)] = 0, [02] > 8,5 mgL-1;
(b) [Cu(ll)] = 0,1 mM, [02] > 8,5 mg L'1 ;
(c) [Cu(ll)J = 0,1 mM, [02] < 0,3 mg L-1).

0 1000 2000 3000 4000 5000
Temps (sec.)

Figure 8 Influence de la présence de Cu(ll) et de la concentration en oxygène 
dissous sur la vitesse de décomposition de H202 et d’oxydation de 
l’atrazine par le système Fe(lli)/H202.
Effect of the presence of Cu(ll) and of the concentration of dissolved 
oxygen on the rate of decomposition of H202 and on the rate of oxida­
tion of atrazine by Fe(lll)JH20 2.
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Les résultats obtenus démontrent néanmoins que l’addition de Cu(ll) cata­
lyse les vitesses de décomposition de H20 2 (figure 8a) et d ’élimination de l’atra- 
zine (figure 8b) par le système Fe(lll)/H20 2. Pour des conditions et des temps de 
réaction identiques, des expériences réalisées avec le système Cu(ll)/H20 2 en 
absence de Fe(lll) n ’ont montré aucune décomposition significative de H20 2 
([Cu(ll)]0 -  0,2 mM, [H20 2]g = 10 mM et t < 12 000 s) et de l’atrazine ([Cu(ll)]0 
= 0,1 mM, [H20 2]o = 1 mM et t < 5 000 s). Par ailleurs, l’effet catalytique plus 
im portant observé en absence d ’oxygène (figure 8b, [0 2] maintenue à une 
valeur inférieure ou égale à 0,3 mg L~1) confirme le rôle important joué par l’ion 
Cu(l) dans les réactions de propagation, en particulier dans les réactions de 
régénération de Fe(ll) (réaction 12) et de production du radical OH* (réaction 1, 
tableau 1).

4 -  CONCLUSIO N

En conclusion, cette étude a montré que les vitesses de décomposition de 
H20 2 et d ’oxydation de l’atrazine ([Atrazine]0 < 1 (j M) à pH 3 et en milieu per­
chlorate (I = 0,1 M) sont plus rapides avec le système mixte Fe(lll)/Cu(ll)/H20 2 
qu’avec le système Fe(lll)/H20 2, elles-mêmes plus rapides qu’avec le système 
Cu(II)/H20 2.

Par ailleurs, les résultats obtenus concernant les expériences de cinétique 
compétitive, l’ influence de l’addition de Cu(ll) dans le système Fe(lll)/H20 2 et 
l ’étude de l ’ in fluence de l ’oxygène d issous sur l'e ffica c ité  des systèm es 
Cu(II)/H20 2 et Fe(lll)/Cu(ll)/H20 2 ont pu être correctement interprétés en consi­
dérant que le radical hydroxyle représente, dans nos conditions expérimentales, 
la principale espèce responsable de l’oxydation de l’atrazine. Compte tenu de 
l’état actuel des connaissances, une interprétation plus rigoureuse des résultats 
expérimentaux obtenus au cours de cette étude nécessite sur le plan fonda­
mental une meilleure connaissance des mécanismes d ’activation de H20 2 par 
Cu(ll) et par Cu(l) (in te rm édia ires réactionne ls  : com plexes, ion cupry l ; 
constantes cinétiques des différentes réactions élémentaires en absence et en 
présence d ’oxygène dissous) avant d ’envisager une modélisation cinétique des 
vitesses globales de décomposition de H20 2 et d ’oxydation de composés orga­
niques en milieu aqueux.
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