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INTRODUCTION

La plupart des “eaux usées'" d'origine industrielle ou résiduaire

contiennent des quantités considérables d'impuretés organiques .

Les méthodes de dégradation biologique de ces impuretés ne convien-
nent pas lorsque ces derniéres ne sont pas biodégradables, et, a fortiori,
lorsqu'elles sont toxiques pour les micro-organismes . C'est pourquoi les
méthodes de la chimie classique pardent leur valeur. Elles sont générale-
ment fondées sur des réactions d'oxydation (par le chlore, 1'ion hypochlo-

rite, l'ozone, le peroxyde d'hydrogéne ...)

L'oxygéne lui-méme apparalt a premiére vue comme un agent d'oxydation
économiquement intéressant; mais en fait sa mise en oeuvre requiert des tech-
niques relativement coliteuses en raison de la difficulté de réaliser des

oxydations complétes avec ce réactif .

Parmi ces techniques, la catalyse est tout indiquée, en raison de son !

rdle a la fois accélérateur et orienteur. C'est ainsi que le Laboratoire

a montré qu'il était possible de réaliser L'oxydation compléte de l'acide
formique par 1'oxygéne en solution aqueuse, & des températures voisines de

100°C, en présence de palladium déposé sur alumine [1] .

Si l'on veut réaliser cette réaction dans des conditions plus ''douces",
il faut activer le catalyseur par une voie autre que thermique, par exemple par

la lumiére. Lorsque le photocatalyseur est héftérogéne, le systéme est tri-

phasique, et les études correspondantes sont encore peu nombreuses. Le ta-
bleau T en donne quelques exemples (excluant les réactions électrochi-

miques) .

Nous avonsg consacré celte étude a la photocatalyse homogéne de 1'oxy-

dation par 1'oxypéne de 1'acide formique en solution aqueuse .



TABLEAU T

_REACTION

[

PHOTOCATALYSEUR

HETEROGENE ! REFERENCE !

!
OXYDATION DES IONS CYAMURE ET

Zno , 190, [2]
! SULFLTE ! - ! !
I - ! G ,
1 N 1 ] ]

! OXYDATION DE L'ACIDE FORMIQUE! ZnO ’ (3]
! UTi ! a 1

Ti0, [a])
P _— L L —
! Vi Fe 0 | !

OXYDATION DE L'ACIDE OXALIQUE' 102' 8503+ 200, 2r0, : (5]

\ ! ]
} L $b,0,, CeO,, WO, !

! ! ! '
] ] ] !
! PHOTOLYSE D'ACIDES CARBOXY- ! ! !
Ti |

LIQUES o, (6]
! ! ' !
1- 1 1 ]
! OXYDATION DU PROPANOL.2 ' Tio, { [7] !
! ! ! !
1 | ] 1
I OXYDATION D'HYDROCARBURES ! Ti0,, Zn0, Ru0, , SrTio, , ! !
t

! BENZENIQUES ! Sic ! (sl

:J Le choix de l'acide formique

métrie de son oxydation compléte

HCOOH +

[T

0 > 002 4

N

résulte de la simplicilté de la stoechio-

1,0

de 1'expérience que nous avons acquisc au Laboratoire dans 1'étude de cette

réaction,

et aussi du caractére réaliste dn choix de cette impureté qui est

effectivement émise par les tanneries,

imprimés

[ 9].

teintureries,

fabriques de tissus
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Le fait que le photocatalyseur est homogéne simplifie le systéme, tant
du point de vue de 1'ahsorption lumineuse que du point de vue du transfert
de masses. Le choix du photocatalyseur a été guidé par son aptitude & subir
des cycles rédox en présence de lumiére, si possible dans le domaine du
visible. Il paraissait donc normal de s'adresser & des ions colorés d'élé-
ments de transition. Parmi ceux-ci, des expériences préliminaires nous ont
conduits & nous intéresser au fer. Le tableau II donne certaines références
bibliographiques parues sur l'emploi de ce photocatalyseur dans diverses oxy-—
dations de composés organiques . Il convient de noter que BENRATH [.0],dé-
ja,établit gue la premiére séquence de réduction de Fe3+ a l'état de Fez1

est suivie d'une autre, de réoxydation par 1'oxygéne de Fe2+ a 1'état de
Fe3+

TABLEAU I1

! REACTIF ! RAYONNEMENT ! REFERENCE !

! CH30H , HCUIO ,  HCOOH ,

. - , solaire ! [to]
) ] 1 t
C,HOC,Hy o+ CH,CHO ! ! !
' 1 1 !
! : ! ! !
HCOOH Y [11] !
1 ! 1 t
1 1 1 ]
1 HCOOoH ! uv ! [12] !

Aprés avoir décrit la méthode expérimentale, nous donnerons les résul-

tats obtenus pour la photocatalyse

Nous chercherons ensuite & les interpréter sur la base dJde mécanisme

de BENRATH
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Nous serons ainsi conduits A étudier, en cinétique initiale la photo-
. . 3+ . . . R
réduction de Fe par l'acide formique, puis toujours en cinétique initiale
. - d 2+ x N
la photo-oxydation de Fe ' par l'oxypgcne.

A 1'état stationnaire de la photocatalyse, les vitesses de ces deux réac-—
tions doivent &tre égales, et égales & la vitesse de la photocatalyse, si notre
hypothése est correcte.

C'est a cette vérification gue sera consacrée la derniére partie de notre

étude.



CHAPITRE I

TECHNLQUES EXPERIMENTALES

I.1. DISPOSITIF EXPERIMENTAL

Une installation d'étude de réactions photochimiques comprend essentiel-
lement une source d'irradiation et un réacteur dont au moins une parlie est

transparénte a la fraction utile du rayonnement émis par la source.
T.1.1. LE REACTEUR (figure 1)

Le réacteur adopté est de type annulaire c'est-a-dire qu'il présente un
puits central (2) ol est placée la source d'irradiation (1).

Le puits central amovible utilisé est en verre pyrex. La paroi externe du
réacteur est enveloppée de papier aluminium constituant une surface réfléchis-
sante (3).

La température du réacteur est contrdlée par le thermométre (%5).

La boucle extérieure qui permet.d'assurer l'agitation et de réguler la
température comprend principalement une pompe centrifuge (9) dont le rotor est
en téflon et le corps en polyéthyléne et .un échangeur de chaleur du type réfri-
gérant (8).

Sur la boucle se trouve aussi une vanne (7) qui permet le prélévemeht
d'échantillons destinés a &tre analysés. Le circuit d’amenée des gaz comprend
les bouteilles d'oxygéne et d'azote, deux manométres & double détente, deux
débjitmétres (10), (11), un mélangeur de gaz (12) et un disperseur en verre [rit-
Lté N° 3 (4).

Le mélange gazeux quitte le réacteur en passant par un réfrigérint (5)
maintenu A des températures nettement inférieures & l'ambiante afin de limiter
1'entrainement de la solution par évaporation. Il n'y a aucune partie métallique

en contact avec la solution réactionnelle.

I.1.2. SOURCE D'IRRADIATION

Nous avons utilisé la lampe a vapeur de mercure haute pression de marque
PHILIPS HPK 125 Watts & enveloppe de quartz. La lampe HPK 12% émet des raies
discrétes et un fond continu. L'énergie émise par unité de temps dans tout l'espa-—
ce pour les différentes raies est fournie par le constructeur (figure 2). Une
photopile placée entre la paroi extérieurgdu réacteur et 1l'enveloppe réfléchis-
sante permet de contrdler la constance de 1'intensité émise. Nous avons utilisé
la lumiére de la lampe & mercure sans la filtrer autrement que par la paroi en
verre pyrex c'est-a-dire que la lumiére reqgue par }o solution contient toutes les

raies et le fond continu correspondant & x > 300 nm



Fig.1 .~ Dispositif experimental .
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D.O. | l(logl /T )i

0,6 |-
0,4 |- a) (HCOOH) N/10
b) 10" N(HCOOH )+ 1072
M(Fe’")
pyrexs
0,2 |

A (nm)
|

0 I
220 250 300 350 400 450

Fig. 3 .- Spectres d’absorption des solutions a et b.
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I.1.3. REACTIFS

- Acide formique

Comme le montre la courbe a de la figure 3, l'acide formique absorbe forte-
ment les radiations de longueurs d'ondes inférieures a 260 run.

L'oxydation photocatalytique doit donc &tre étudiée dans un domaine de
longueurs d'ondes ou 1'absorption directe de photons par HCOOH est négligeable
mais ou 1'absorption par les ions fer est encore suffisamment importante. Ceci
explique le rdole de filtre de la paroi en verre pyrex du puits central (2).

- lons fer

Pour obtenir les solutions de Fe3+ nous partons de Fe C]S' 6 HZO . lUne solution

1071 en F&>t et 1071N enHEOOI commence™d absorber 168 radiations de longeurs d'onde
inférieures a 500 nm ; 1'absorption devenant vraiment importanté en dessous de 360.nm
courbe b de la figure 3.
Les solutions de Fe2+ sont obtenues & partir du sel MOHR, sel trés stable
4 1'air et A 1'état solide [13].
Une.éolhti;n dé"lb_z /1 de Fe2+ + lOfl M/1 de HCOOH présente le spectre
‘d'absorption de la figure 4.

DESCR1PTION D'UNE EXPERIENCE

Le réacteur contient au départ environ traois litres de solution. La pompe
étant mise en marche, on effectue un premier prélévement.

Les débits d'oxygéne et d'azote étant ajustés, et la saturation de la
solution formique par 1l'oxygéne étant également atteinte, une minute aprés l'ad-
dition du catalyseur, on effectue un deuxiéme prélévement. L'irradiation peut
alors commencer. La lampe atteint un régime permanent de fonctionnement au bout
d'environ une minute. On contrdle pendant 1'expérience, la température la te-
neur en oxygéne dissous et le débit du mélange gazeux.

La durée d'une expérience est d'au moins une heure.

VARIATION DE LA CONCENTRATION EN OXYGENE DISSQUS

- La composition de la phase pazecusc est obtenue a partir du débit de cha-

que gaz mesuré par les débitmétres (10) et (l1) & débit volumique global constant.

On écrit
Vg Py
v P
N N
P+ P, =1 atm



A ”
0,5 D.O. (LogI'/1")
0,4
0,3
0,2
0,1}
A(nm)
0 | | | .
240 300 400 - 500

Fig. 4 .- Spectre d’absorption d’une solution de
10" mole / L de Fe’* + 10  mole / | de HCOOH .
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Fig.5 .- PB en fonction de Cg.



phase gaz phos$ liquide

film

A

Fig.6 .- Profil de concentration de L'oxygene dans
la phase gaz et dans la phase liquide .



- La concentratbon en oxygéne dissous dans la phase liquide en équilibre
avec la phase gaz est calculée & partir de la loi de Henry (Pg= Ky Cpi). les

valeurs de Ky étant données par le tableau IIT.

' toT(ec) Ky (atm. mole 1.1)
' | 1
] 1 f
! 24 ! 738,5 ! [14}
' 1 !
1 L 1 '
25 765,0
' 1 |
' 1 \
26 788 ,4

TABLEAU T1I

Nos propres mesures a 24°c {figure 5) nous ont permis de trouver
K= 740 atm. mole ™ . L
en bon accord avec la valeur du tableau IIl.
- En cours de réaction la concentration CB1~eq oxygéne au sein de la phase

agueuse n'est pas la méme que celle qui correspond A 1'équilibre (ligure 6)/{

I..2 METHODES D'ANALYSE

- Ld concentration en oxygéne dissous est mesurée A 1'aide d'un analyseur
"Beckman 777" dont le principe repose sur l'électro-réduction et la détermination
m_polarégraphique de 1'oxygéene.

‘ _ Le PH de la solution est contrdlé par un phi~matre «

- La consommation de l'acide formique est suivie par prélévements d inter-
valles de temps réguliers (1 ou 2 heures) d'une prise d'essai et dosage acidi-
métrique avec la soude N/1O. Nous évaluons 1l'incertitude relative sur la concen-
tration CA al % (incertitude de 0,1 cm3 sur la lecture de la burette).

- 11 est trés important de suivre en fonction du temps les concentrations
en ions Fe2+ et Fe3+.

La méthode expérimentale utilisée a été la spectrophotométrie d'absorp-
tion. La méthode la QlUS courante dJe dosage des ions Fe3+ est celle utilisant le
thiocyanate qui dounne en milieu acide des complexes rouges [15] (Tigure 7). La

figure 8 moutre la courbe d'étaloennage de Fe3+ a 480 nm. PR
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D.0.(log 1’/ I")

1,0

0.5

B | (Fe3*)( mote t™")x10°
0 ] | | . L s |

0 0,5 0,375 0,75 1,0 1,5

Fig. 8 .- Courbe d’étalonnage Fe3+ — Thiocyanate .



0 N I IS T T T 3
410 510 530 A(nm)
Fig.9 .- Spectre d’absorption du complexe Fe?*_

0. Phenantroline .



*auosUDURYd 0 -

Nu..._ abouuoipja,p 2quoy - gL ‘6ig

ol 8 g y B/ 0
S T ! _
o
LOLx{ 1 @0w)( 2d)

o

(,17160)00¢

v

ey



-8 -

2+ T
Pour les ions Fe on utilise 1'orthophénantroline [15] dont le complexe

présente un pic d'absorption a 510 nm (figure 9)}. La courbe d'étalonnage de la
figure 10 représente la densité optique en fonction de la concentration en ions

2+
Fe™ .

Nous évaluons la précision relative de chacun de ces dosages a 5 %.
P 23
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CHAPTITRE IT

CINETIQUE DE L'OXYDATION PHOTOCATALYTIQUE DE L'ACIDE FORMIQUE

EN PRESENCE DES TONS FER.

11.1. EXPERLENCES PRELIMINAIRES

Au cours de ces expériences, nous allons d'une part examiner si la pré-
sence simultanée des différents composants du systéme : (lumiére, acide formique,
ions fer, oxygéne) est bien indispensable pour que la réaction ait lieu et d'au-
tre part en précider le rdle cinétique. Les solutions aqueuses utilisées ont une

concentration initiale en acide formiquec voisine de 0,1 mole par litre.

I1.1.1. SOLUTLON AQUEUSE D'ACIDE FORMIQUE + LUMIERE (A > 300 nm).

Aprés 6 h 15 minutes d'irradiation, la décomposition n'est pratiquement

pas décelable.

3

A titre d'exemple, pour une prise d'essai de 10 cm? il faut un volume

3 de soude N/10 pour obtenir la neutralisation a t=0 ; & t=6 b 15mn

égal a4 9,8 cm
il faut 9,7 cm3, ce qui ne différe pas significativement du volume initial.

Ce résultat est attendu, puisque l'acide formique n'absorbe pas les radia-
tions de longueurs d'ondes supérieures & 300 rm.

1I.1.2.  SOLUTION AQUEUSE FORMIQUE + Fe3+ A L'OBSCURITE

Nous avons ajouté a la solution formigue une quantité de Fe Cly telle que
. - -3 :
la concentration en Fe3+ soit voisine de 10 mole par litre.

Aprés sept heures, il n'y a aucune réaction déceclable.

I1.1.3 SOLUTION AQUEUSE FORMIQUE + Fe3+ + COURANT D'OXYGENE (28 1/h) A

L'OBSCURLTE

Aucune réaction.

1T1.1.4 SOLUTION AQUEUSE FORMIQUE + Fe3b + COURANT D'AZOTE + LUMIERE

On fait passer un courant d'azote pendant 1 h 30 avant 1'irradiation pour
désorber 1'oxygéne dissous.
Les analyses sur les divers prélévements au cours du temps ont donné les

résultats suivants



-

4 (Fe3*)( mole.l ™ ) x 10°
0,5
~ (b)
0,3
(a)
0,1 —
t (heures)
0 1 | | ) 3
0 5 10 15 20
Fig. 11 .- Concentration de Fe* en fonction du temps .

2 LY 2 .8
Courbe a : Fe'"+ O, sans lumiére. Courbe b : Fe' + 0, + lumiés
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! t ! Cpen. ! Cppen ! (Fe”*) en 1 (Fe>*) en  1(Fe?T)a(re>)
v Lol : = - - -
! €n Kelures! mole.l ! ppm ! mole.1l 1 ! mole, 1 L ! en mole.l 1 !
1 ! ! ! ! ! !
! S -2t ! -4 1 a1 -4 1
0] 3,95 10 2 2 <0,1 10 8,8 10 8,9 10 a
] ! ! ! ! ! !
! v - ! ! -4 -4 -4
2,33 9,8 10 2 0,3 8,8 10 <0,1 10 8,9 10
1 ! ' ! ! ! !
! | - ! ! -4 -a -4
5,33 9,8 10 2 <0,2 8,8 10 <0,1 10 8,3 10
! ) 1 1 | 1
Tableau 1V

Cet essai montre au début une lépére réaction qui peut s'expliquer par 1'oxy-
dation de l'acide formique par Fe3+ et par des traces d'oxygéne initialement pré-
sent. Quand la quantité de ces deux oxydants peut &tre considérée comme nulle, on
~ n'observe plus aucune réaction.

II1.1.5. SOLUTION AQUEUSE D'ACIDE FORMIQUE + Fe2+ + COURANT 'D'OXYGENE A

L'OBSCURITE.

Apparition trés lente de Fe3+ et maintien de la concentration en acide
formique (au bout de 14 heures 15 mn la concentration de Fe3+ est passée de
0,2.10‘1l a 1074 mole 1_1 et celle de HCOOH de 9,9 107 a 9,85 10 %mole 171).

Nous Nous sommes assurés que le fait d'envoyer un courant d'oxygéne dans
une solution de Fe2+ (figure 11, courbe a) entrainail 1'apparition trés lente de
Fe3+. Si on irradie la solution aqueuse de Fe2+ 1'apparition de F‘e3+ est beau-
coup plus rapide (figure 11 b).

2
Cette oxydation photochimique de Fe * fera l'objet de notre chapitre IV.

II1.1.6. SOLUTION AQUEUSE D'ACIDE FORMIQUE + Fe2+ + COURANT D'OXYGENE +

LUM1ERE.

. On observe en m8me temps 1'apparition de Fe3+ et la disparition de HCOOH

(voir tableau V).
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! \ 1 o 1
: t ’ CA en ’ (F92+) en (Fe3+) en (Fe2+)+(Fea*)

! ! - ! - ! - ! - !
’ en heures mole.l mole, ] ! mole, 1 ! en mole.l !

! ! ! ! ! !
1 ! - I -4 -4 -4 !
0 9,8 1072 8,8 10 0,1 10 8,9 10
! ! ! ! ! !
! ! - ! -4 - -4 1

: 2 : 9 10-2 7,4 10 a 1,5 10 4 8,9 10

Tableau Vv

11.1.7 VERIFICATION DE LA CONSTANCE DE LA SOMME (Fe2*).(Fe3*)

Aprés avoir irradié
pendant deux heures’nous pommes parvenus a un mélange contenant

- -1 A -
HCOOH (9,6 10 2 mole 1 ) + Fe (8 10 mole 1 l) + Fe

. . Lo A . . P L2
Mous nous sommes intérescés a L'évolution des quantités de Fe

2+

formées lorsqu'on poursuit l'irradiation.

Les résultats suivants ont été obtenus (tableau yf)

-4
3+ (1,9 10

¢ (Fe*} en (Feot) en | (Fe2 ) e(Feoh)
1 ! A B 21 a7
: en heures mole. 1 mole.l 1 en mole.l
! 1 ! !
! ! - ! i ! . =4
1,33 6,1 107" 3,4 107" 9,5 10
! ' ! !
| 1 - 1 - ] .
’ 2,83 : 6,8 10 a : 3,2 10 a : i 10 3
! ! ! !
! 1 -4 ) - ! -
4,58 6,8 10 3,2 1077 1o1es
! ] 1 !
! 1 - ) 4 ! -
7,Mm 7 107" 3,1 10 1,01 1072
! ! ! !
! ! -4 ) -4 ! —
9,83 6,5 10 3,4 10 9,9 1077
! ! ! !
! ! - 1 - ! ~4
11,66 6,9 107" 3 107! 9,9 10
' 1 ' !
Tableau VI

Un vérifie donc

que 4 %

prés.,

que la quantité

une solution d'acide formique en présence d'oxygéne

mole ¥

3+
et Fe

totale d'ions fer reste constante A mieux

1

)



 fec, ( mote.U? ) x 10%

o (Fe?*) , a(Fe™){mole ™" ) x10°
108
8
6 TEa @

e
&

-\ @

i - |
"d
- o’l’,
I' -

2 [~ l"

-',ll

‘ t(h)
0£ L1 L1 | >
"0

Fig.12 . Disparition de HCOOH

- @
@ Réduction de Fel*
©)

Forenation da Faz’
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Ceci établit la cohérence des dosnges de Fc£+ et Fe3+ décrits au chapitre
précédent, et Uonne une premlérq il]ﬁstraﬁion de 1'état stationnaire atteint pour ces

deux espécgs en cours de pliotocatalyse.
11.1.8. CONCLUS1ONS

Pour que la réaction alt lieu, 1a présence simultanée d'oxypéne, d'ions fer
et de lumiére est indispensable. Au cours de la réaction le fer se partape cntre
ses degrés d'oxydatlon + 2 et + 3, & quantité totale d'lons fer constante. Un état
stationnaire qui correspond a la constance de la concentration de chacun de ces

fons est attelnt au bout d'un certaln temps.

11.2. OXYDATION PHOTOCATALYTIQUE DE HCOOH EN PRESENCE D'IONS Feab, D' OXYGENE
ET DE LUMIERE.

En parpant de concentrations J.O_3 mole/l en Fc3+ ; 9,88 ]0-2 en HCOOH et
avec un débit d'oxygéne égal d 28 1/h, nous avons suivi au cours de 1'irradiation,
1'évolution des concentrations en acide formique, Fe2+ ct F93+ Jjusqu'a disparition
totale de 1'acide formique (tableau Vilet courbes de la figure 12).

ey 10° x ¢y

1 t 1103 x (Fe™*) 1 103 x (Fe2*) 1103x(Fe *sF

1 eh{beures! (en mole-l_l)l (en moIe.l_hz! {en mo]e,l_l)! (en mo[e.l-l) 1

' ) ! ! 1 1

t ! ! ! ! '

0 1,00 0,01 ’ 1,01 9,88
T ! ! ! 1 '
! ! 1 ! . ! !

a 0,70 0,30 1,00 7,60
! 1 ' 1 ) 1
1 | ! 1 !

8 0,65 0,36 1,00 5,40
1 1 1 ] ' 1
! ! ! ! ! !

.10 0,62 0,39 1,01 4,4
] 1 f ] ! 1
! ! | ! ! t

12 0,62 0,39 1,01 3,50
t ! t ] 1 L
1 ] ) ' 1 '

16 0,59 0,45 1,01 2,10
1 \ | 1 1 1
! ! ! | | '

20 0,58 0,46 1,05 1,10
] 1 1 ’ ] ] 1
! ! ! ! 1 1

24 0,57 0,A7 R 1,05 0,51
] ] ] ! 1 '
! 1 1 ! 1

28 0,56 0,47 1,03 0

Tableau VII
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Au cours de cet essai CBla été trouvé constant. Nous vérifions & nouveau
la constance de la concentration totale en fer. L'état stationnaire des ions fer
a concentration initiale nulle de F02+n'est atteint qu'au bout de 16 heures
environ.

-dC

l.es variations de'CApermettent de déterminer T T et de tracer

ry= f(CA) (figure 13). La représentation de cette courbe en échelles logarithmiques

PP . 1 1
(figure 14) ne permet pas de définir un ordre, alors que le tracé c = f(—a——%
’ \Y A

(figure 15)donne une droite. On peut donc écrire

1

v Ca

+ b (1)

-
r Tk
avec

—ﬁ— = 7,95 heures

-1
k = 0,125 heure
2 -1
b = 10" mole ~.l.heure
dans les conditions de 1'essai effectué.

II.2.1 VARIATION DE LA VITESSE DE REACTION EN FONCTION DE LA CONCENTRATION EN

OXYGENE DISSOUS.

Cette étude a été réalisée & 24°C avec des concentrations initiales en
HCOOH et Fe3+ respectivement égales a 10_1mole/l et 10_3mole/1. v

Le débit d'oxygéne ou du mélange oxygéne/azote est fixé & 28 1/h.

La phase aqueuse contenant l'acide formique et Fe3+ a été toujours portée
3 saturation avant 1'irradiation, soit en oxygéne pur, soit en mélange 02/N2.

Nous avons fait des cinétiques durant chacune quatre heures. Pendant cette

durée la concentration CBlreste constante, et la variation de la concentration CA

est pratiqugment une fonction linéaire du temps (figure 16). Les pentes des droites

obtenues permettent de tracer r,, en fonction de CBl(Figure 17).

v
La représentation de cette courbe en échelles logarithmiques ne permet pas
de définir un ordre(figure 18). En revanche la représentation de r¥ en fonction
1 . . P v
de < donne une droite (figure 19). On peut alors écrire
By
v Bl
avec
1 -2
"= 2,20 10 "heure
d'ol

-1
k' = 4%,45 heure

b' = 1,52 102 molc_l.l.heure



9,5

9,0

8,5

A

102 x Cph (molel™ )

n

"

"

"

2

-5 -1
Cg, =0 16 x 10 “mote.l
L
A 23 x n
38 x "
A 50x » "
[ X 79 X n "
O 11 x « "
et 118,7 x =~ "
]
4 ]
@
]
t ( heures)
1 | 1 |
0 1 2 3 4

.— Consommation de HCOOH en fonction de t.
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A

1 (mote 1.h ) x 1072
Fy

1
CBl
|

(mole +1) x 107

Fig. 19 .
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6
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11.2.2.

INFLUENCE DE LA TEMPERATURE ET.ENERGIE D'ACTIVATION.

Cette étude a été réalisée dans un intervalle de températures comprises

entre 5 et 32°C, la ﬁémpérature étant fixée par un thermostat. Les paramétres

suivants ont été maintenus constants pour toutes les expériences

- concentration initiale ep Fe

(10_3 mole/l)

- concentration initiale en HCOOH (lO—1 mole/1)

- le débit voiumique global d'oxygéne pur (28 1/h).

Pendant la durée de ces expériences la concentration CBl reste constante.

Les résultats cinétiques déja trouvés dans les mémes conditions aux para-

graphes 11.2. et 1I.2.1. ont montré que la vitesse de réaction croit avec 1'augmen-

tation des concentrations C, en HCOOH (figure 13) et CB1 en oxygéne (figure 17)

pour atteindre un pseudo-palier qui correspond & un ordre nul de la réaction par

rapport a ces deux réactifs.

Par conséquent

sur ce palier, la vitesse ne dépend plus que de la tempé-

rature. C'est donc cette vitesse au palier que nous mesurons pour déterminer 1.'é-

1
nergie apparente d'activation en portant lnry en fonction de —.
; . 1 T

Les résultats obtenus sont consignés dans le tableau VIII et représentés

par la figure 20.

1 -1

. T EK) 107 x (K ) 1nr !
T \'2

! ! ! !

! ! ! !
278 3,59 - 5,32

! ! ! !

! ! ! !
. 283 3,53 - 5,26

! 1 ! 1

! ! ! !
289 3,46 - 5,26

! ! ! 1

! ! [ !
294 3,40 - 5,22

! ! ! !

! ! ! 1
3,28 - 5,15

305

Tableau VITI

L'énergie apparente d'activation qui s'en déduit est

Il convient de remarquer que, dans les conditions ol elle a

relative aux constantes b

(ou b')

voisine de 1 Kcal/mole.

&4 mesurée elle est

des expressions (1) ou (2).
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A W w 1.(3.)6 J ] , w, = wxex10° ;x o ! ' o 0.x ' x.I‘_‘la.IO6
(g.m) (w) (fr'l‘nsftein'.'s_l} ! (einstein.S_l)' (%) wi'wt! | (einstein.s 1)
302,5 1,9 4,80 ' o,30 1,44 3,06 ' 0,57 1,74 0,67

' : z ! !
313,0 3,6 9,42 " a,70 6,59 14,02 ' 0,53 7,85 ! 3,09
| o | ' R
234,1 1,5 a,19 ' o,82 3,44 Yo7z b o 3,88 1,61
! ! ! ! . ! _
56,5 6,2 18,95 ' 0,88 ' 16,68 5,50 | 0,46 16,33 7,82
! ! v : !
403,7 2,1 7,09 ' 0,90 6,38 13,58 ' 0,56 7,60
1 o ' ! o
435,8 3,8 13,84 Yoo Y a2, Yoosz L 0.5 15,65
' ! ! ! '
tatal 58,29 : ' ue,99 100,00 53,08 13,2
! ' ! ! _ !
Tableau IX
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I1.2.3. INFLUENCE DE L'INTENSITE LUMINEUSE SUR LA VYITESSE DE REACTION.

Nous avons utilisé l'actinométrie & 1'oxalate d'uranyle pour détermine~
L'intensité lumineuse absorbée par la solution (HCOO! + Fe3+) selon le mode
opératoire suivant

- Nous avons préparé 3 1 d'une solution 0,1 N (0,05 M) d'acide oxalique
et 0,01 M de nitrate d'uranyle.

~ Nous avons irradié cette solution pendant 50 mn el dosé ensuite toutes les
15 mn lcs ions oxalate non décomposés avec du permanganate de potassium 0,1 N en
milieu sulfurique (2N).

Le rendement quantique de la ré&action

— .
HZCZOA CO2 + CO + H20

est bien connu en fonction de la longueur d’'onde [16].

. Comme nous opérons en lumi¢re polychromatique, nous avons tenu compte de la
puissance w émise par la lampe a différentes longueurs d'onde (donnée par le cons-—
tructeur), de la transmission 8 du verre pyrex et en avons déduit la valeur moyen-
ne 0,53 du rendement quantique de la réaction actinométrique dans 1'intervalle des
longueurs d'onde actiniques (tableau TX).

Le nombre de moles d'acide oxalique photodécomposé par seconde trouvé était
de 1,17 10_5 ; ainsi 1l'intensité totale absorbée par la solution actinique donne
pour valeur

-5 —6
I = —21 10 7= 2210 " einstein/s.

Cependant;,, toute cette intensité n'est pas absorbée par la solution formi-
que-ferrique. Cette dernitre n'absorbe qu'entre 300 3 400 nm. Ainsi la somme des
valeurs x.Iaa pour les quatre premiéres longueurs d'onde a &té considérée, et est
épale &

I, = 13,2 LO-6 einstein/s.
5

Nous pouvons passer maintenant & 1'influence de 1'intensité absorbée sur la
vitesse de réaction.

Nous avons réalisé cette étude en intercalant entre la lampe et la paroi du
puits des grilles métalliques de différents maillages. Nous avons étudié pour chaque
grille, la cinétique de la photo-oxydation d'une solution contenant 10-1 mole/l de
HCOOH et 10-3 mole/1 de Fe3+, puis nous avons déterminé par actinométrie 1'intensité
absorbée.

Soient r, la vitesse de réaction et I

i aj 1'intensité correspondante avec Ia
grille j, rv et [a les mémes paramétres sans grille.
s s
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! prilles ! r /r ! 1 /1 !
v.' v a.'"a_

, : i s , B \
! 1 ! 0,2 ! 0,18

t —_— ! - _— !
1 2 ! 0,42 ! 0,43 !
I | [— | SR —— |
! 3 ' 0,58 ! 0,57 !

Tableau X

r‘v . ]'a..
Le tablteau X montre 1'égalité des rapports - Joet _J , et la figure 21
Vs a
la proportionndiitéde la vitesse de réaction a I'intensité” lumineuse absorbée.

f,a constante de proportionndité @ (rendement guantique) peut &tre déterminée

A partir de 1n figure 21 ou bien par

rs=w ,[as
; 5 -5
5 o= "s _ _4,16 10
-1, 7T 13,2 10
ds
B =31%

Cette valeur de § est relativement ¢levée par rapport & celles d

u tableau XI

Tableau XI

' = ' '
, Photo-oxydations \ Readement quantinue Référence ,
1 - [ J— 1 — :
! -2 ! !
S 0,16 : []
) I ' 1
1 1 : !
HCOoO!t 0,05 (1]
! ! ! '
' CH_COOM : )1 : ] :
> N 0,10 [& :
[ 3 [— . ' g_J 1
' - '
CN 0,06
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T1L.3. CONCLUSIONS.

L'oxydation compléte de HCOOH nécessite la présence simultanée d'oxygéne,
d'ions fer et de lumiére.

Au cours de la photo-oxydation, il y a réduction de F83+ d'une part, et
formation de Fe2+ d'autre part. Un état stationnaire de la photocatalyse s'éta-
blit au bout d'une durée suffisante d'irradiation (figure 12).

Pendant toute la durée d'une expérience, la concentration CBl en oxygéne
dissous demeure constante. Les résultats cinétiques montrent que la vitesse de la
catalyse est proportionnelle A& |'intensité absorbée Ia et que son inverse est

.1 1
proportionnelle & — et

c, Cp,

On peut donc écrire

1 = ___l___ +b (1)
ry kCp
1 = 1 + b' (2)
ry k'CBl
ry = $Ia (3)
avec ¢ = 0,31

L.a vérification de ces résultats fera l'objet des prochains chapitres. Nous
- o 3+ . . .
supposerons d'une part que les ions Fe oxydent l'anion formiate et que les ions
L 2+ . i , N o L s . .
Fe ainsi formés sont oxydés par 1l'oxygéne. Nous serons ainsi amenés a étudier
P C s . . 3+ X R . .
en cinétique initiale la réduaction de Fe par 1l'acide formique, puis, l'oxydation
2+ N 5 PRI Loa - . .
de Fe par l'oxygéne. Nous €ssalerons (e vérifier si a l'état stationnaire,
3+

2 .
les vitesses de réduction de le et d'oxydation de Fe * sont égales entre elles

et égales a celle de la photocatalyse.



CHAPLTRE 11X

ETUDE EN CINETTQUE IN1TIALE  DE LA REDUCTION DE Fn3+

PAR HCOOL.

Dans ce chapitre nous étudions 1'influence des paramétres cinétiques

. L 3+ .
concentration en ICOOH el en Fe SUr la cinétique iniliale de réduction de Fe3+,

afin d'obtenir la loi de vitesse correspondante.

L1 1. RESULTATS CINETIQUES.

Les expériences suivantes ont €Lé réalisées dans des conditions bien déter-

minées, a savoir

- la température de la phase liquide dans.le réacteur a été maintenue CONS—
0

tante et épale & 24 c.

- la pression d'oxygéne a été [ixée a une almosphére et le débit a 28 )/j,

La concentration en oxygéne dissous esl alors constanke au cours du temps.
4

Pour différentes concentrations initiales en Fe3+ égales a IO_3 5 7,5 10 H

-4 -4 . s e P >
5 10 ; 2,5 10 mole/1 et des concentrations initiales en HCOOH égales a

2 . Looet 3,3 107! mote . ]_1, nous avons fait des

w2 810° ;1,310 ;1,7 107
cinétiques durant chacune quatre heures.

l.es courbes Cp(L) sont, dans cet intervalle de temps, pratiquement des droi-
tes, dont la pente donne (figure 22) la valeur de la vitesse initialg Ty, (red)

Nous avons donc porté ry en fonction de la concentration initiale en

ol red)
HCOoOoN.

Nous avons obtenu des courbes que nous avons cherché a Uransformer linéai-
rement par la représentation logarithmique, faisant appel & l'ordre. L'alignement

des points n'étant pas satisfaisant (figure 23}, nous sommes passés & la repré-

sentation

r
Vo(red)

Les points s'alipgnant alors d'une manidre correcte (figure 24), on peut

éerire






Fig. 23 .- Logarithme népérien de la vitesse initiale y, &N fonction du
logarithme népérien de la concentration |n|t|ale en HCOOH .
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Fig. 25. - b en fonction de la concentration initiale
en F23+ Cto
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BTN
Vo(red) ) Ao (4)

ol k'' et b'' peuvent &tre fonctions de la concentration en ions Fe3+ (a tem-

pérature constante).

Cependant, les droites de la figure 24 étant sensiblement paralléles, la
1
valeur moyenne de leur pente —— = 4,16 heures permet de calculer la valeur
e
-1 . k . 3+
k'' = 0,24 heure indépendante de (Fe™ ),

c s . . . A L 3+
Les variations de b'' en fonction de la concentration initiale en fe

les points

sont représentées ~figure 2% . En portant b'' en fonction de

. . C
" . t
s'alignent de maniére satisfaisante (figure 26) ; o
N a
d'ou b'' = T~ + 8 (5)
:tO
-2 -1 S
avec a = 1,45 10 heure ; B = 85 mole " .l.ht. En définitive
1 1 1 a
= + b'! = -+ + B (6)
. o Kt
lvo(red)P CAO hg Cto

La vitesse de réduction de Fe3+ par HCOOH peut donc se mettre sous la forme

P 'CaAC
At (7)

rV(Ped) =

Ct + k'@ Cp o+ BK''CpCy

avec k" = 0,24 hcurevl

a =1,45 10_2 heure

B = 85 mole_l.l.h

111.2. MECANISME REACTIONNEL.

. - 3+ X .
Les ions Fe™ forment nvec les ions formiates des complexes parmi lesqguels

L -3 .
on a cité[Fe (Heoo) JV118) [ [Fey (11c00)g (0i)2]", [Fe (1C00),]" [19] et
[Fe (+co0)}?* {19], [20].
. (3-n)+
Nous allons supposer que le complexe photo-actif a pour formule [Fe(HCOO)n ] ,
et faire l'hypolthése des étapes suivantes pour le débubt de la séquence de

. . 3+ R .
photo-~réduction de Fe par 1'ion formiate

. 3+ - | l(3-n)+
are) . 0
Fa + n HCOO 4—= e (HC()O)n (1)

" Y(3-n)+4 .
E.c (,[000)11](341)-& hv E«, (IICOO)I] [§23]

(3-n)+
i ) (3=n) E@ (IICOO)] : (3)
Ete (HCOO)"] n



(3-n)+ 3+
[Ee (ncoo)é](3'“)*' + Feot . [Te (”COO)Q] + Fe (a)
[Fe (Hcoo)n](B_n)” * E‘e (ncoo)n](?””)+ — » produits (s)

Les étapes (3) et (4) sont des désactivaktions, respectivement unimolé-
culaire et bimoléculaire, du complexe photo-activé. La nature exacte des espéces
figurant 2 leur second membre n'est pas déterminante (pourvu gu'il ne s'agisse
pas d'intermédiaires menant aux produits finals de la réduction).

La vitesse de réduction ry(pcq) est alors égale a Cvgs soit

Cvired) = rv5 = kglncp?

avec Cp - concentration du complexe [Fe (HCOO)n](B-n)+

. 3-n)+*
Cp*-. concentration du complexe activé [Fe (HCOO)n]( n)

Nous supposons que la concentration des ions formiate est proche de celle
de 1'acide formique, par déplacement de 1'équilibre d'ionisation de de dernier,
et que Gy >> Cp* de sorte que Cp = K (Fe')C) d'dprés 1'éauilibre (1).

En désignant par C, = (Fe3+) + Cp la concentration totale en Fe3+ effecti-
vement dosé a 1'instant t, on obtient

Ny
KLCA Ct

cp, = (8)

LK, ch

L'état stationnaire pour [Fe (HCOO)n](B_n)+' s'écrit

01y = kCps +-.k4(Fe3*) Che * KgCpCpa
d‘ol Cpe = bry
Ky o+ ka(l?e3+) + g Cp
donc . _ k5 $‘Ia “n
v{red)
k3 + kA(F03+) + k5 CD

en remplagant Cp par son expression (8), on aboutit a

n
Pra Ky kg CACy

“vired) T

.3 R no.
Ly + K, (Fe™ )] (1 + K€1) + kg X CF Gy

et comme
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c
( 7e3+) _ t
1+ K, c

1 “A

3,
lLa vitesse de réduction de Fe " par lICOOH prend la forme

n
kg1 K CpC

1At .
“v(red)” n n (9)
k3(l + KICI\) + kA Ct + kSK]‘CI\(’t
! = - 1 + 1 + kA + 1
r T oko0r c n n {1
v{red) 57a’t chl\ kSlDIaKlCA a

Pour n = 1, la constante de stabilité K du complexe est connue et égale

1
N -1
a 1300 [2]] Avec C =10 mole/1,

: 1
K CpHE 130 et ——— << 1

K Ca
D'ol
k |33
1 3 4 1
= + + (10)
r : k. ¢I_C, n (33
v(red) 5" a’t kStDIaKlCA a

Cette expression (10) est bien en accord avec la loi expérimentale (6).

1 1
De fait, si nous représentons - _en fonction de f et de
f v(red) CA
—3 les courbes obtenus (figure 27} s'écartent notablement de droites. Nous
¢
A

en concluons que dans nos expériences, l'intermédiaire pholosensible est le com-
plexe [Fe (HCOO )]2+ (méme si ce n'est pas le complexe formiato du fer le plus
abondant) .

Bien entendu, comme il est connu en cinétiyue le fait pour ce mécanisme de
permettre de trouver la loi expérimentale ne constitue pas a lui seul une

démonstration de son unicité.
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CHAPITRE TV

ETUDE EN CINETIQUE INITIALE DE
L'OXYDATION DE F82+PAR L'OXYGENE

Nous examinerons les travaux antérieurs avant de parler des expérienccs que

nous avons laites en présence de différents acides.

TRAVAUX ANTERIEURS

L.'oxydation non pholtochimigue de solutions ferreuses a fait l'objet d'un
certain nombre de travaux, en raison de son importance dans le traitement d'eaux
résiduaires (en provenance de gisements de fer ou d'installations de traitement
de minéraux d'usines sidérurgiques etc...)

Le fer ferreux est alors oxydé en oxyde ferrique hydraté Fe203, nH20. séparable
par filtration.

Le tableau XII donne les caractéristiques cinétiques tirés de quelques références
bibliographiques. Les données relatives & la photo-oxydation de F82+ par l'oxygéne
sont moins nombreuses. Le tableau XITI en rassemble quelques unes.

On remarque, dans le tableau XII, la diversité et la complexité des différentes
lois cinétiques observées, la cinétique simple proportionnelle a (Fe2+) et (02)
n'étant trouvée qu'exceptionnellement.

La mBme remarque vaut dans le tableau XIII. Cependant il apparait d'une part que
la vitesse de réaction est proportionnelle & l'intensité lumineuse absorbée et
d'autre part que la réaction n'admel aucun ordre par rapport A 1l'oxygéne ct a

1tacide formique.

EXPERIENCES

Pour commencer, nous avons cherché le milieu le plus. favorable pour 1'étude de la
photo-oxydation de Fe2+ parll‘oxygéne.

A PH de L'ordre 6, une solution a 10_3m01e/1 de F62+ parcourue par un courant
d'oxygéne pur au débit de 28 1/h irradié & 24 °C, entralne dans le réfrigérant (6)
une précipitation considérable de Fe3+ qui rend difficile 1'étude cinétique.

Pour éviter donc cctte précipitation, nous avons abaissé le pi Jjusqu'a 2 par

addition de HZSO4 en nous inspirant des références qui viennent d'&tre rappelées.



CONDITIONS EXPERIMENTALES

LOI DE VITESSE

réactifs milieu ph . (T °C Catalyseurs Référence
Fe (C10) H.CO, ; ]
42 23 6,3 25 kl(FeZ') Po,
Fe,04.H,0 HCO
Fe (C10,) H,S0, 6,2 25 Cu (C10,) i (Fez+)2 Po
2 2 2 2
[22]
e 2
Fe (c104)2 J [ Kk o+ k‘; (Fe2+)°—(Fe2+)%] < (Fe") .Po,
H_S0 6,2 25 cu (c10,)
' 2
2 ¢ 45 k(). (Fe2h)2.po
Fe_0_.H O 2
27372 + 57 >3
k"' = (Cu™T)/(Fe™T)
S0, ,
Fe CO_ 1 20,5 k (Fe2*).po
RC10 2
4
[23]
Fe CO_ t
s 2% 5,5-7,2] 20 2 2
mélange d'air- Sy 0=7, 20,5 k((F .Po_.(OH™
o ge d'air HCL0, ((Fe™7) Po, (OH™)
2 © B

Tableau AII
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e
CONDITIONS EXPERIMENTALES 10T DE VITESSE
réactifs milieu pH T °C [Catalyseurs Référence
Fe(i,) (s0,) .64,0 | "2°04
2 < » .
2 Na, 50, 0 [rao-180 k Pos k' (Fe*™) Po
:\laClO_A;
Fe(NH,) (S0,) .6H,0 | H,S0,
2 2
Na_SO : K+ k'K (50 °7)
2”74 0-1,85| 30,5 a (Fe2® [22]
NaClo L~ K (30272 )
al a 4
Fe(NHA)2(SOd)2.6HZD H,S0, o s .
Na_S0 0,96 30,5 k (Fe“")".Po + k' (Fe°)
274 — 2
MaCl0,
) (0.} 2+ 2+
F“(Nn4)2(504)2.6H20 H PO, (0,43 M) " (F82+)(02) [1-+ o §+ ]+ o (Fe7 ) (05) (Cu
H,POL (0,3 i) (Fe™") (Fe *)
30| CuS0,.5H,0 = [25])
HaClo, (0,) (cu
bk TR 3+
Nar!2POA (Fe™ ) (Fe
Tableau AII (suite)

-gz_
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CONDITIONS EAPERIMENTAﬁES

- LOI DE VITESSE
réactifs midiéu pht T °C Catalyseurs Référence
-0,2 2
Fe (C10,) HC10, 0-1,8 | 25-40 |cCu (Clo,) (1570723 (re®t) (0,) [25]
2 2
Feso, H,80, . [27]
> 0,1 i > 0,5 M 30 k (Fe2)2 (0,) (%)
’ 2 —_ — 2 [28]
FeSO 4,50 3,4 30 k (7252 [ (0,) - (Fe™) [29)
Feso,, : , - 2
2+
FesSO, H,S0, k (Fe™7) (0,) [zc]
concentré
2
FeCl,.4H,0 HCL (4-8)M 18 k (0,)(Fe™").£.(HCL)
FeCl,.4H,0 HCL (6-8)N 18 k (02)(Fe2+)(HCl—5,S)
[31]
k (H)(Fe®")(0y) m
FeCl,.aH,0 HC1 (2N) 16 Charbon T
actif
Tableau XII (suite)
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Rayonnement milieu loi de vitesse référence
: kI, € (Feo) ‘
UV -Vis H_SO z 2 [32]
i 2 £ (Fe2¥) + &, (Fe2%) ‘
>, (Fe 3 =
'S
H,SO @ [1 L }
v : m + "
2 k' + k (02) 1. [ku. (FEZ Y/ ko (02)] .
33
klra‘ (02) [ ]
.
' eien
k' + k (02)
HCl (0,2 -5N)
uv aucune donnée cinétique [34]
HZSOA (0,2-5N)
Tableau XT1I




Rayonnement milieu loi de vitesse Référence
Y HCOOH 11 k' N k' (Fe2+)
_ r ok (02) ( HCOOH) o
éO kl
Y A k' . 3+
2 + - — (Fe
( (0,) (HCOCH) (Fe°%) - (Fe ") )
4 1'instant initial (Fe ")z 0 [11]
1 - k2 . k3
T, (0,) (HCOOH)O
o
X, v HZSO‘1 Aucune donnée cinétique [35]
X

[36]

Tableau XITI (guite)




La précipitation alors a été évitée, mais la vitesse initiale a été trouvée
épale 3 lO_Smole/l.h, c'est-i-dire nettement inférieure & celle de la catalyse
dans les mémes conditions. C'est pourquoi nous sommes passés a 1'acide perchlo-
rique car l'ion ClOZ ne donne de complexe ni Aavec Fe2+ ni avec Fe3+E3ﬂ.
L'¢tude cinétique faite a pH = 2, a domé une vitesse de 6 10_5mole l_l;h_l.

L encore, l'ordre de grandeur est & peu prés 100 fois inférieur a celui de

la vitesse de la catalyse. Par contre la vitesse que nous avons obtenue en

milieu acide formique (Tableau AIV) est d'un ordre de grandeur acceptable.
vitesse
pit REACTLONS initiale en
D P
(mole.l ~.h 1
2 | 107%mole/1 Fe?Ts 1,34 10 2mole/1 O + 1,50, 1.107°
2 10" 2mo1e/1 Fe2tv 1,34 10 mole/1 0, + HCLO, 6.107°
“~
. -3 -3 -1 -3
262 | 10 Jmole/l Fe2++ 1,34 10 Jmole/l 02 + 10 “mole/1 HCOOH 5,7 10
)
- -3 2+ -3 -1 .
1,25 | 10 “mole/l Fe” + 1,34 10 “mole/l 02 + 10 “mole/1 HCOOH 4
5,6
+ HC1 5:610
. -3 . 2+ -3 -1
1,29 [ 10 “mole/1 Fe” + 1,34 10 “mole/l O2 + 10 “mole/1 HCOOH -3
2,4 10 °
+ HClOl1

Tableau XIV
Nous avons donc poursuivi notre ¢tude en milieu formique, mais en cinétique
R . o . . P . 3+ .
initiale afin d'éviter la photoréduction ultérieurec de Fe formé par
1liacide formique.

2+
TV.1. Influence de la concentration initiale en Fe

sur la vitesse initiale rVo

(ox)
. Co L2 . Lo
L'effet de la concentration initiale en Fe sur ln vitesse initiale de

réaction a été €tudié a 24 '°C en partant initialement de 0,1 mole/l de HCOON.
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A

3 2 -1
10°x( Fe“* ) { mole.l™ )
Vg=281/h
T=2.°C _
C9t= 13410  mole |
0

-1
Cy = 0,1 mole L

° -3 -1 2+
\ x 1,010 molel Fe
L x A 0,8 " " " ”
\ Q 0,3 " " " "
B X
x

Fig. 28 .- Evolution des différentes concentrations
de Fe?*au cours du temps.
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0,9

0,8

0,7

0,6

0,5

A

10° x (Fe®*) ( moled™ )
Vg=281/h
T= 24°C
Cg, = 134 10:: moue.f_1
A 1,9510  mole.l” HCOOH
O 585 » w w w
Xx 9,88 w w w
® 19,87 » o« o  m
temps ( mn)
| l l ! | >
0 1 2 3 4 5

Fig. 30 .- Evolution de (Fe2+) au cours du temps .
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Avant 1'addition du sel ferreux et avant l'irradiation, ia phase aqueuse
contenant 1'acide formigue a été toujours portée a saturation par 1'oxygéne pur
au débit volumique constant ¢gal & 28 1/h.

Dans ces conditions, la concentration en oxygéne dissous a été trouvée égale

-3
4 1,35 10 “mole/l.
) i R 2% . -4
Les concentrations initiales en Fe utilisées sont comprises entre 3 10 et
-3
10 “mole/l.
Nous avons fait des cinétiques de cing minutes chacune a raison d'un prélévement

par minute. Les tangentes & 1l'origine des courbes de la figure 28 donnent les valeurs
S 2t . . . .
de o , qui sont indépendantes de (Fe % dans le domaine étudié (figure 29).
(ox)
La vitesse initiale de réaction ne dépend donc pas de la concentration initiale

. 2+
en ions Fe .

IV.2. Influence de la concentration initiale en HCOOH

sur la vitesse iniktiale de réaction.

Nous avons opéré dans les mémes conditions que précédemment avec (Fe™ ) = 10~
mole/1.
Nous avons fait varier la concentration initiale de HCOOH de 1,95 10_2
-2
4 19,87 10 “mole/l.

A partir des tangentes A 1l'origine des courbes de la figure 30, nous avons déter-"

Fnd 1 i acé = ig 3
miné vy puis tracé “Vo . f (CAO) (Figure 21, courbe 1)
(ox) (ox)
La représentation de = = f ( -} donne la droite 1 de la figure 22.
A
O(ox) Ao
On peut donc écrire
]
_—— =k L o (11)
Vo
(ox) ho
.
(\‘ -
M ot k"' et b"' peuvent &tre fonction de la concentration en oxygne dissous cﬂl &
WIS o

-1 température constante.

TV.3. Influence de la concentration initiale en oxygéne dissous CB

lo
sur la vitesse initiale de réaction.

On repéte t'expérience du paragraphe 1V.2 avec plusieurs concentrations initiales

. 5
en Oxygene dissous C , (34; 50; 69; 86 ; 116 10 “mole/l). Les figures 3L et 32

Blc
indiquent tous les résultats. Les valeurs dJdu tahleau XV permettent les représenta_
tions respectives de k"' et b"' en fonction de - (Fipure 33) et (figure 34).
C

Blo
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5 -1 - 1 -1 - -
10°.¢ (mole.1 ) 10 3. — (mole " .1) 12" (heure) 10 2h"'(mole l.l.h)
Blo o
Blo -
134 Q0,74 2,62 1,46
116 0,86 3,71 1,47
86 1,16 5,37 1,48
G9 1,44 7,71 1,541
55 2,00 9,77 1,64
34 2,94 11,31 1,7

Tableau XV
La droite de la figure 33 passe par l'origine
1
[
Blo

d*ou k"' =g

- -1
avee a' = 4,73 10 3 mole.l ~ heure

La droite de la flgure 34 permet d‘écrire b"' sous 1a forme

bill = ﬂ"- __1_ + Bl
C
“Blo
-2
avec o" = 1,057 10 "heure

8' = 1,37 102mole_1.1.heure.

Fn remplacant k"' = a' et b"' = u".'Cl + B' dans (11)
CHlo Blo
On aboutit a
. 1 =a' Cl . é + a', C LI, [ (12)
Vo Blo Ao Blo
(ox)
soit
" _ Ao CUlo
v - » ” L} . y N
“(ox) ata CA0+ 8 Cro Chio (13)
. , -3 -1
avec dans nos expériences a' = 4,73 10 “mole.l . heure

a" = 1,057 1072 heure

L

2 -
1,37 10 mole’j.heure

IV.4 Détermination du rendement quantique

. . . 2+ -3
L'intensité Lumincuse la absorbée par la solntion Fe™ (10 “mole/l) +
HCOOIt (0,1 mole/1) entre 300 et A00 nm et le rendement quantique ont ¢té déter-
minds expérimentalement par actinométrie selon 1a méthode décrite nu parayra—

phe 11.2.3.
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10°% x r (mole.s™' V-
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l. |
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Fig. 35 .- Proportionalité de la vitesse de L'oxydation de Fe’*d Uintensité lumineuse



P 2+ . e .
La vitesse de la réactlon d'oxydation de Fe et l'intensité Ia absorbée par

cette réaction sans grille Lnterposée ont été trouvées respectivement ¢gales @
- -
7,08 10 "nole/s et 18,81 10 0 Einstein/s :

. -G
donc 9)1 = —7'08—10_6 = 0,37
18,81 10

Cette méme valeur de ﬂl peut aussi &tre déterminde A pabtir de la figure 35 ohbtenue

par interposition de grilles entre la source et le réacteur.

. 2+ N
IV.5 Mécanisme de 1'oxydation Jde Fe par 1l'oxygene.

Nous proposons les dtapes suivantes

-
2+ hy Fe2’

; — 5
1) leo+' Fez’
2) Fe© > -
. , ,
3) po2*t + lCoon —> Fe™h m, CO,
L]
a) 2t 0+ Nicoo ——> |_Fe(IICOO)J 2, lo,,
2+ + 3+
[ =
5) Fe  + H02 + N >.Fe + H202
6) Fe2t 4 10 > Fe2t oot + on
272
> 3 -
7) Fe?te o — > FeSt 4 on
REMARQUES

- : . - . . 2+
1) Ce mécanisme suppose i'activation photochimique directe de 1'ion simple Fé .
En effet, nous n'avons trouvé dans la bibliographie aucune référence sur la
. . Vs : /
complexation de cet ion par 1'ion formiate, et nos propres essais de détecktlon d'un

i . 2+ P . .
complexe formiate du Fe par spectrophotométrie ont échout .

| 2) Les étapes (2), (3), (4) sont les désactivations respectlvement uni, bl ct
3 . . 2+ . .
}7 trimoléculaire de 1'espéce Fe~ excitée. L'étape (3) est supposée fabriquer de 1'hydro-

J .
péne.Cel:te production . méme en présence d'oxygéne a été invoquée par HART [ll] et

par JORTNER et STEIN {33] .
Elle n'est pas indispensable & notre mécanisme, qui n'implique que la désactivation

+ " - .
de Fe par HCOOH sans qu'il y ait nécessairement réaction chimique proprement dite.

. 34 R R . .
3) Le complexe de Fe que nous faisons intervenir par 1'étnpe (4) n'est pns
A . N NP X . 3+
non plus jindispensable 4 l'exploitation cinétigue : i1 suffit qu'une espéce Fe

R . 2+
se forme par {4) o partic Jd'une espéce Fe

4) La formatlon transitoire de peroxyde d'lhydrosine instable dans nos conditions
(et que nous n'avons pas réussi A détecter par Lla méthode au chromate) a &té invoquée

dans un micanisme analogue par Haber ct Weiss [38] .
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Si nous admettons la séquence proposée, la vitesse de {ormation des

S 3r .
€5peces re s'exprime par LTy =ry+or 4w +r
. {ox) 1 5 G 7
Ltitat stationnaire pour H02, H?OZet O s'exprime respectivement par

V/1 V5
r =r [P - =

v v D'ou lv =4r

5 6 (ox) Ya

r, =r

VG v7

C 2+
=" . .
Donc FV(Uy) kA(Fe } Chy- Ca (14)

2
A 1’Gtat stationnaire de Fe™ ' ,

On obtient

81 =k (FetT) vk (retT)L Cor ko (FeTT) . o LC
g TR 3'"e At Rgtte e byl
D'od
1
(Fe2+“) _ % a (1%)
C
k2+ k3 CA+ kA CBl A
En tenant compte de (15); dans (14), on aboutit a
4 k 1 C.
R -4 r = dwl a CBl A {16)
v N v k + |k
(ox) a Rt kg Cpr K, Ch G
oot L = L [ ‘2 ! 3 -k ] (17)
= : _ — - ]
Ty T L et S a
L (ox)}
7
3
¥
- fe qui vérifie bien 1l'expression (12) et permet de déterminer
o k2
. Ak B0
- k3
2 kAwila
1
B = :
491
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CHAPITRE V

MECANISME D'ENSEMBLE DE LA CATALYSE
ET CONCLUSION

Le processus de réduction et oxydation successives d'ions fer engendre un
cycle catalytique d'oxydo-réduction qui peut se poursuivre aussi longtemps

que les réactifs HCOOH et O, sont en présence, et qui peut &tre représenté

2
symboliquement par le cycle et les équations chimiques ci-dessous :

H.0 2 Feot HCOOH

", | h,
AN

@ ®(/\/VW

—= o0, + 28" 2 Fe co, + 2H

3 J;‘ 31 2+ +

1) 2 Fe '+ HCOOH ———> 2 Fe“'+ CO,-+ 2H

by s

2)  2FT 0, + 2 ——> 2 Fe T4 HO
% Les réactions 1) et 2) ainsi écrites sont des bilans stoechiométriques de
?V séquences complaxes, explicitées dans les chapitres III et IV respectivement.

Elles permettent d'écrire :

1 (d(Fe3+)) R L_(d(Fez")) .
2 & N7 Tz a1 7 Vg

1 (d(Fea+)) o1 d(Fe2+)) o1 o
2 at 2 2 dt 2 772 fyton” T yton)

les vitesses nettes
3
d(Fe>") ) et d(re?*)
dt net dt net
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s'expriment donc par

3+, 3+ 3+
d(Fe” ) _|d(Fe” ) d(Fe )} _ _
dt )net— dt 17 dt 27 2 (PV(red)— r V(ox))
(d(Fe2+) - {d(Fe2+) . d(FeZF) - a4 . ) = - are®)
\ dc net” | dt 1 at 27 “(red)” " v(ox)’ = dt net

Ces égalités résultent de la stoechiométrie et sont donc valables a tous
instant. Elles impliquent sur les courbes (2) et (3) de la figure 12 qu'ad tout
instant, les pentes des tangentes soient égales en valeur absolue et opposées
en signe. C'est ce que le tableau XVI permet de vérifier, a une précision

meilleures que 6 %. dc

Quant & la vitesse de la photocatalyse, r —GE_—

Veat’ elle est mesurée par —

donc égale a rV(red)'

rV(red) doit &tre égale a r'V(ox) lorsque 1'état stationnaire est altteint.

Dans ces contions

(d(Fe3+) {d(Fez'*)

\ dt het™ \ dt net ~

Tveat™ Tv(red) = ¥ V(ox)

La figure 12 montre que cet état stationnaire n'est observé, dans les condi-
tions de cette expérience., qu'au bout d'une vingtaine d'heures.
D'autre part, nous connaissons d'aprés les chapitres 111 et IV respectivement

les expressions numériques der et r

V(red) V(ox)’

0,24 C,.C,

r = (6')
Vired) -3 .
Ct+ 3,4 x 10 CA + 20,4 CA.Ct

CA.CBl

J' L}
= (13")

' .
Tv(ox)T T2 Tv(ox)

-3 -2 - 2
4,73 10 "+ 1,06 x 10 CA+ 1,37 x 10 CACBl

LLe tableau XVI permet de comparer les vitesses rv(red)et r'v(ox) calculées

dcC

d'aprés les formules (6') et (13') avec Cycat mesurée par - _ A .0n voit
dt
[ rd i ar - . . -
que_l accord est }r?s_hon eh ce qui conqu?ne Pyeat et rV(red) Par contre

1"accord est beaucoup moins bon enlre r Ce désaccord peut

. et r! .
Vired) g V{ox)
s'expliquer par le fait que les coefficients numériques de{13') obtenus en

2+ . N
cinétique initiale de 1l'oxydation de Fe seul ne s'appliquent pas a la photoca-

talyse, en particulier du fait des différences d'intensilté absorbée.



dc

[ a2+ 3+
t 1 _d(Fe™ ) d(Fe” ") A r r'
s == —_ r \4
( dt )net dt net dt v{red) (ox)
calculée calculée
- -1 - -1 -1 - - - - -
(heures) mole.l h ) (mole.l l.h ) {mole.l 1.h l) (mole.l l.h (mole.l l,h l)
0 0,11.1072 0,11. 1073 6,8.107° 7,102 2,7.1073
8 14,3. 107 13,7.10'6 5,5.10’3 5,4,10°° 2,3.107°
16 9,4.107° 10,0.107° 4,5.107° 4,4.1073 1,9.107°
12 4,4.10°° 2,4.1078 3,5.107° 3,0.107° 1,5.107°
24 1,2.107° 1,2.107° 1,9.107° 1,1.107° 0,6.107°
TABLEAU XVI
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En conclusion, nous avons mis en évidence les caractéres cinétiques de
1'oxydation totale de l'acide formique par 1'oxygéne dissous, en présence

d'ions fer el de lumiére.

Nous avons pu conclure a un mécanisme "rédox’ dont les deux composantes
sont photoactivées avec un rendement guantique relativement élevé. La vilesse
de chacune d'elles a éLé étudiée en fonction des différents paramétres qui
interviennent, ce qui a permis de proposer, pour chacune d'elles, un méca-
nisme rendant compte de la loi cinftique trouvée. Bien entendu, ces mécanismes
ne pourront &lre considérés comme définitivement établis que lorsque la réalité
de chaque étape intermédiaire aura pu &8tre prouvée.

On peut cependant d'ores el déja déduire de notre étude un certain nombre
de considérations pratiques sur la faisabilité d'un photoréacteur destiné a la
purification d'eaux résiduaires.

Danﬁ ce cas, la source lumineuse sera évidemment le soleil, dont on peut
évaluer a 100 w/m2 1'irradiance dans la zone spectrale considérée.

La lampe HPK 125 dont nous nous sommes servis émettant, dans cette néme zone;
environ 10 watts. Les résultats cinétiques que nous avons obtenus correspondent
A une aire éclairée par le soleil d'environ 1000 cm2.

L'expression cinétique (7)
o= CACt
v —%ﬁct+CA+B CACt

permet de calculer un temps de séjour dans un réacteur fermé par

C
AT
—dCA

v

- ) -
Si on prend CAo = 10 1mole/l,. o = 10 “mole/l, Ct= 10 3mole/l

Al

-2
avec les valeurs = 4,17 heures , a = 1,5 x 10 "heure,

1
k"
B = 85 mo]e—l.].h précédemment déterminées on trouve t = 19 heures environ ce .
qui correspond a quelque deux jours et.demi d'ensoleillement, et ne parait pas
trés réaliste.

En revanche, on peul se poser la queslion de savoir si des pholocatalyses

telles que les ndltres ne pourraient pas 8tre invoquées dans l'épuration naturelle
des eaux usées. Supposons qu'une eau de mer contienne initialement IO—Amole/l
d'acide formique, ]O—Bmole/l d'ions fer el qu'on cherche le temps requis pour
ramener a 10—6 mole/1l la concentration en acide formique on trouve environ 21
heures, ce qui est trés compatible avec un temps de séjour dans un océan tropical.

Le type de réactions que nous étudions peut donc servir de bhase & un "génie

écologique".



(e]

(7]

(o]

(d

0

BIBLIOGRAPHIE

M.NUEILATI

Thése de Doctorat d'Etat, Lyon, (1984).

S.N. FRANK et A.J. BARD
J. Phys. chem., 81, 1484,(1977).

S.R. MORRISON et T.FREUND
J.Chem. phys.,47,1543,(1967).

M.BIDEAU,B.CLAUDEL ,M.OTTERBEIN
J.Photochem.,14,291,(1980).

J .M.HERMANN, M.N.MOZZANEGA, P.PICHAT
J.Photochen.,22,333,(1983).

B.KRAFUTLER, A.J.BARD
J. Am.Chem.Soc.,100,5985,(1978).

P.R. HARVEY, R.RUDHAM et S.WARD
J.Chem. Soc. Faraday Trans.l, 79,1381,(1983).

M.FUJIMIRA, Y.SATOIl, T.0SA

Nature, 293,206,(1981).
Chem.Lett,1953,(1981),
Bull.Chem.Soc.Japan,55,G66,(1982).

F.MEINCK, H.STOOF, H.KOHLSCHUTTER

Les eaux résiduaires industrielles : Masson,(1970).

A.BENRATI!I
J.Prakt.Chem.72,220,(1905).

E.J.HART
J.Am.Chem.Soc.,74,4174,(1952).



[i2]

[13]

[

be)

[1e]

[27)

[18]

[15]

[20]

[21]

(2]

(3]

T.MATSUURA et J.M.SMLTH
J. A.1.ChE, 16,1064,(1970).

J.C.BATLAR, H.J.EMELEUS, R.NYHOLM, A.F.TROTMAN-DICKENSON

Comprehensive Inorganic chemistry, vol.III,p.1006,1011,

Pargamon Press (1973).

D.M.HIMMELBLAU
J.Chem.Eng.Data,5,10,(1960).

G.CHARLOT

Chimie Analytique quantitative,2,410-414,(1974).

W.C.LEIGHTON et G.S.FORBES
J. Am.Chem.Soc.52,3193,(1930).

S.N.FRAMNK et A.J.BARD
J.Am.Chem.Soc.99,303,(1977) .

A.G.MUKHERJEE, A.DEB1
J.Indian Chem. Soc.,§§,907,(1982).

V.I.PARMONOVA, V.Ya.ZAMANSKL et V.B.KOLYCHEV

Russian Journ.Inorg. Chem.,17,221,542,(1972) .

J.H.BAXENDALE, N.K.BRIDGE
J.Phys.Chemn.59,783,(1955).

D.D. PERRIN
J. Chem. Soc., 1710, (1959).

H.TAMURA, K.SATO, M.NAGAYAMA
Nippon Kagaku Kaishi , 140%,(1983).

W.STUMM ct G.F.LEE

Industrial and Enginnering Chemistry, 53,

,1A13,(196L).



~A0-

[24] J

J.Am.Chem.Soc. 78,4836, (1956) .

.E.HUFFMAN et DAVIDSON

[25] M.CHER et DAVIDSON
J.Am.Chem.Soc.,77,793,(1955) .

[26] P .GEORGE
J.Chem.Soc.4349,(1954) .

[27]  s.wElss
Experientia,IX,61,(1953}.

[28] A.B.LAMB et L.W.ELDER,Jr,
J.Am.Chem.Soc.53,137,(1931).

[29] J.W.McBAIN
J.Phys.Chem,5,623,(1905) .

[30]  J.wETss
J.Chem.Phys.ﬂg,CG,(IQSI).

(31] A.M.POSNER
Trans.Faraday Soc.49,382,389, (1953).

[32] L.VINCZE, B.KRAUT, A.HNORVATH et S.PAPP
Acta Chimica llungarica, 112,183,(1983).

[33]  J.JORTNER et G.STEIN
J.Phys.Chem.66,1258,1264,(1962) .

[34] B.D.OREKOV, A.I.TCHERNOVA et M.A. PROSKOURNINE
Zhurnal Fizicheskoi Khimii,31,574,(1957).

[3s]  w.MILLER
J.Chem.Phys.18,79,(1950).

[36] H.FRICKE et E.J.HART
J.Chem.Phys.3,60,(1935).



[37]

(s8]

~41—

G.CHARLOT, R.GAUGULN

. . 7
Les m2thodes d'analyses des réactions e\n solution p.102,
Masson, (1951). 5?
v
Q

)

S
F.HABER et J.WEISS o

[
Proc.roy.Soc.A-147,332,(1934). 2



THESE de L'UNIVERSITE DE L¥ON I (SCIENCES)

DATE -do SQUTENANCE

NoM :  YAPI

{avae préeision du msea do jouno fillo, lo eao ehdante)

Prénoco + ASSEMIAN

12 octobre 1984

TITAL :
PHOTO-OXYDATION et l'acide formique par 1'oxyg§ne en-présence d'ions fer

HATURE : Nurmére d'ordro : 1582
. COCTZUR- DOCTORAT  BOCTORAT do L, L.
u%ﬂv. INGENIZUR 0'CTAT .30 cycLe Sedeloditd t Chimie Physique

a a0 =

Cots B.1.0. - Lyom ¢ T 90/216/19 / ot bia JC’-A”‘:

usurd : o

° On a étudié la photo—oxydation par l'oxygene gazeux de 1'acide formique
dissous .dans 1'eau en présence d'ions fer. Le rrfacteur est de type "semi-fermé"
la source d'irradiation est une lampe a vapeur de mercure haute pression.

rL‘influence des parametres cinétiques de la photocatalyse : concentrations
des réactifs et des ions Fe3¢. température, intensité lumineuse absorbée a
été étudiée, et a conduit 8 une expression de vitesse.

Sur la base de l'hypézhése d'un mécanisme faisant intervenir d'abord la
photo-réduction des ions Fe3+ par l'atide formique puis la éhoto—oxydation par
1'oxygéne des ions Fe2+ ainsi produits, on a pu expliciter les vitesses initialef
de ces deux réactions composantes, et établir la cohérence de leurs expressions

_avec celle de la cinétique globale.

Le mécanisme de la photocatalyse parait donc Atabli. On a montré enfin ,

1'intérét que peut présenter une telle étude dans 1l'épuration naturelle d'eaux

usées.

MOPS-CLES : :
®Photocatalvse, photo-oxydation, photoréduction, acide formique, ions fer,

épuration d'eaux usée

Loheratoiro (o) do_roehorchog : “
Cinétique et Génie Chimiques 1I.N.S.A. Bat. 404

M ractour do rochorchoo : B.CLAUDEL

frigsidone do jury : S.J. TE1CHNER

Compaoicion du Jury :  M.BIDEAY , B.CLAUDEL , P.CLECHET, L.FAURE

. B.POUYET

CET IMPRIME DOIT FIGURER EN DERNIERE PAGE DE CHAQUE THESE (ne pas compléter la Cote
3°1.U. et CLASSE)




