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Résumé

Ce travail est une contribution a 1’évaluation des propriétés adsorbantes de 1I’hydroxyde de fer
(Ferrihydrite), dans des conditions qui se rapprochent des milieux naturels a travers 1’adsorption

des ions sulfate et cuivre(Il).

Une série d’échantillons d’hydroxyde est préparée par précipitation homogene de FeCl; en
présence des ions sulfate dans une premicre partie et des ions cuivre(Il) dans une deuxiéme

partie. Des expériences macroscopiques et des analyses des échantillons solides sont réalisées.

La fixation des ions sulfate est fortement li¢e au pH. Elle est maximale a pH acide. L’effet de la
présence des cations métalliques, se manifeste a partir de pH>5.5. A I’exception des ions

acétate, la présence des anions utilisés réduise fortement 1’adsorption des ions sulfate.

Les résultats des analyses DRX, DSC et IR des échantillons solides, montrent la forte
interaction des sulfates avec la surface de I’hydroxyde. La fixation se fait selon un mécanisme
de sphére interne.

Seule la présence des ions phosphate parmi ceux étudi€s, montre un effet sur I’interaction des
ions sulfate avec I’hydroxyde. La formation de complexe de sphére externe parait plus probable

en leur présence.

La coprécipitation du cuivre avec I’hydroxyde de fer est fortement liée au pH. Elle est
significative méme a pH acide, ou en présence des ions sulfate, elle est fortement augmentée.
La présence des métaux Pb et Zn montre un effet modéré sur la coprécipitation du Cu. L’effet

du zinc semble plus important.

Les résultats des essais de désorption et les spectres DRX et DSC des échantillons solides,

montrent que 1’interaction du cuivre avec 1’hydroxyde est forte. Sa nature dépend du pH.
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Introduction

La surface des particules des oxydes en dispersion dans I’eau, est une zone réactionnelle
privilégiée des especes dissoutes, telles que les cations métalliques, les anions et les molécules
neutres polymeres qui sont susceptibles de s’y fixer et de s’adsorber.

Les groupes hydroxyles qui sont responsables du développement de la charge €lectrostatique de
la surface des oxydes, peuvent constituer des sites de coordination pour des cations en solution

ou étre substitués par des anions. Ils sont parfois des sites de nucléations de phases solides.

La fixation de certains ions sur les oxydes dans les sols et les sédiments, est d’une
grande importance. Elle affecte leurs mobilités et leurs disponibilités biologique.
Les capacités fortes de sorption de ces oxydes peuvent également étre utilisées pour traiter les

eaux usées.

Les oxydes de fer sont des composés omniprésents dans I’environnement. Ils ont un
intérét pour beaucoup de disciplines scientifiques. Formés dans la nature en grande partie dans
la fraction colloidale, leur nature chimique et leurs surfaces spécifique élevées régissent leurs
comportements. Elles leurs conférent particulierement la propriété¢ d’étre des pieges efficaces
pour beaucoup de contaminants. Ils peuvent donc contrdler la disponibilité et la mobilité de ces

contaminants dans l'environnement.

L’oxyde de fer « amorphe » également connu sous le nom d’hydroxyde ferrique et
ferrihydrite, est d’un intérét particulier. C’est la forme initiale qui se produit typiquement dans
les environnements naturels aqueux. C’est aussi la forme qui se produit dans les systémes de
traitement des eaux, quand les sels ferriques sont hydrolysés sous des conditions de pH neutres

et alcalines (Lo et Waite, 2000).

Un des systemes géochimiques ou 1’adsorption des anions et des cations métalliques
peut étre d’une importance particuliére, se trouve dans les dépdts de sulfures contenant des
sédiments qui sont le siége de réactions d’oxydation (Winland et al., 1991), spécialement en

présence du disulfure de fer FeS,.



L'oxydation de la pyrite produit de l'acidité sous forme d'acide sulfurique. Elle méne a la
libération des ions sulfate et la formation des minerais d’(hydr)oxydes de Fe(IIl) (Gissinger et
al., 1998). Certains ¢léments traces tels que Cu (II), Cd(II) et Pb(II) associés a la pyrite sont
libérés pendant l'oxydation. L’acidité élevée du lixiviat, peut dissoudre et mobiliser les métaux

traces des sols et des sédiments rencontreés.

Dans les systémes aquatiques, les ions sulfate sont considérés comme des anions
majeurs. Dans les eaux polluées, ils proviennent des industries de tannerie, de textile, de
production d’acide sulfurique et des déchets miniers. Ils atteignent des concentrations de
1000mg/1 dans les effluents industriels (Weiner, 2000), et s’élévent jusqu’a 1M dans le cas du
drainage acide des mines (Ostergren et al., 2000).

L’adsorption des ions sulfate par les oxyhydroxydes des métaux dans les sols et les
sédiments, affecte leur mobilité biologique et la mobilité des autres ions. Plusieurs études ont
montré que differents types de sols retiennent les ions sulfate; particulierement ceux qui
contiennent des quantités importantes d’aluminium et de fer (Freney et al., 1962 ; Neary et al.,

1987)

La totalité des études expérimentales réalisées sur 1’adsorption des ions sulfate, se sont
intéressées aux oxyhydroxydes agés. Aucune référence n’est citée dans la littérature concernant
leur adsorption durant la formation des oxyhydroxydes de fer, comme c’est le cas dans le
drainage acide des mines, ou de fortes concentrations d’ions sulfate rejoignent les cours d’eau

naturels (Boukhalfa, 1993).

Le cuivre existe naturellement dans les sols, les sédiments et les eaux. Les
concentrations élevées peuvent résulter d’apports anthropogéniques. C’est un polluant
industriel, qui peut contaminer I'environnement aquatique a travers les eaux usées a partir des
travaux d’exploitation minic¢re, des bains de nettoyage et d'électrodéposition des métaux, des
industries de céramique et d'engrais ...etc (Subramaniam et al., 2003). Les concentrations du
cuivre dans le drainage acide des mines, peuvent atteindre des centaines de mg/l (Weiner,

2000).
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Bien que I’adsorption du cuivre sur les oxyhydroxydes de fer ait été étudice
précédemment, les données existent principalement pour les oxydes agés dans des systémes
simples, en présence du métal seul a de faibles concentrations, et avec une faible considération
du processus de coprécipitation. Cependant, la sorption dans les eaux naturelles, implique
beaucoup d’interactions avec une surface mal définie et probablement en grande partie
amorphe. En général, dans les systémes aquatiques, la présence de plusieurs ions compétiteurs
est plus fréquent que ’existence d’un seul contaminant, et des effluents industriels peuvent

contenir de fortes concentrations en cuivre.

Afin de comprendre les processus chimiques dans les systémes naturels, 1’étude des
interactions entre différents cations et anions pour I’adsorption sur les surfaces de ces oxydes
est indispensable.

La rétention des €éléments traces dans les sites géochimiques, aussi bien dans les sols et les
sédiments en aval, peut étre affectée par la coadsorption des ions sulfate. Alternativement, la
rétention de ces derniers est probablement affectée par la co-adsorption des €éléments traces.
Une compréhension des mécanismes impliqués, et la spéciation résultante de ces espeéces,
peuvent aider pour évaluer et prévoir leurs mobilités et leur disponibilités biologique dans de

tels systémes.

L’objectif de ce travail, est d’étudier les propriétés d’adsorption du ferrihydrite
(Phydroxyde de fer, HFO), en employant le cuivre et les sulfates en tant que modeles

d’adsorbats, dans des systémes de laboratoire imitant la complexité des eaux naturelles.

Des expériences macroscopiques ont été réalisées, dans 1’objectif de déterminer les
effets des différents parameétres sur l'interaction des ions avec la surface de I’hydroxyde.
Des analyses d’échantillons solides ont été ¢également entreprises, afin d’obtenir des

informations sur les mécanismes des réactions impliquées.

Le présent manuscrit est divisé en quatre chapitres :
Dans le premier chapitre, Nous présentons les différentes méthodes analytiques utilisées dans
les études de fixation des éléments minéraux sur des surface solides. Comme application, on

trouve les méthodes utilisées dans notre étude.
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Dans le deuxiéme chapitre, une revue bibliographique concernant les oxydes et les
oxyhydroxydes de fer est présentée en premier; suivie du détail de la préparation des
échantillons de I’hydroxyde de fer en absence d’adsorbats ainsi que les résultats de leur
caractérisation.

Les résultats des expériences de fixations des ions sulfate et cuivre(Il), sont présentés dans le
troisiéme et le quatrieme chapitre successivement; précédés d’une revue bibliographique
concernant I’adsorption des anions sur les surfaces des oxydes dans le premier cas et celle des
cations dans le deuxiéme cas. On y trouve aussi une synthese bibliographique des mécanismes

de fixation de chaque ion.

Boukhalfa C. 1993

Contribution a 1’évaluation du taux de contamination des eaux du barrage de Guénitra par les
métaux Fe, Mn, Zn, Cd et Pb.

Thése de Magister,Chimie Analytique, Université Mentouri de Constantine

FreneyW.J., Barrow K., and Spencer. 1962
Review of certain aspects of sulfur as soil constituent and plant nutrient.
Plant Soil 17: 295-306

Gissinger P. B., Aluot M., Ehrhardt J. J., and Behra P. 1998
Surface oxidation of pyrite as a function of pH
Environ. Sci. Technol. 32: 2839-2845

Lo B., and Waite T.D. 2000
Structure of hydrous ferric oxide aggregates
J.Colloid and Interface Sci. 222: 83-89

Neary A.J., Mistry E., and Vanderstar L. 1987
Sulphate relationship in some central Ontario forest soils
Can. J. Soil Sci. 67: 341-352

Ostergren J. D., Brown G. E. Parks Jr .G. A., and Person P. 2000
Inorganic ligand effects on Pb(II) sorption to goethite (a.-FeOOH) II. Sulfate
J. Colloids Interface Sci. 225: 483-493

Subramaniam K., Vithayaveroj V., Yiacoumi S., and Tsouri C. 2003

Copper uptake by silica and iron oxide under high surface coverage conditions: surface charge
and sorption equilibrium modelling

J. Colloid Interface Sci. 268: 12-22
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Weiner E. R.2000
Application of environmental chemistry- A practical guide for environmental professionals
CRC press LLC.

Winland R.M.L., Traina S.J., and Bigham J.M. 1991
Chemical composition of ochreous precipitates from ohio coal mine drainage.
J. Environ. Qual. 20: 452-460
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Méthodes d’analyse

1-Synthese bibliographique (Karthikiyan1997 ; Lefévire ,2004 ; F. Rouessac et
A. Rouessac, 2000 ; Schwedt, 1997; Yong, 1998)
1-1 Méthodes Spectroscopiques

1-1-1 Spectrométrie d’absorption atomique (SAA)
La spectroscopie d’absorption atomique est la mesure de 1’énergie électromagnétique
absorbée par les atomes libres. Le processus implique d’abord la conversion des molécules ou

des ions en atomes libres, puis la mesure de 1’absorption du rayonnement par ces atomes.

C’est une méthode qui utilise la propriété des atomes d’étre excités par apport d’énergie
extérieure sous forme de photons de fréquences bien définies.
Si un faisceau de lumiére polychromatique est transmis par un gaz dans un état atomique, le
rayonnement des longueurs d'onde treés spécifiques de cette lumicre est absorbé. Une lampe a
cathode creuse avec I'¢lément a déterminer, produit le spectre d'émission de 1'élément.
L'intensité de l'absorption de résonance est directement corrélée au nombre de particules N a

absorber.

1-1-2 Spectroscopie d’Absorption X (XAS)
La spectroscopie d’absorption X, utilise une source d'intensité élevée de rayons X, qui
sont produits par accélération des électrons/positrons a une vitesse proche de celle de la

lumicére, en utilisant une source magnétique puissante.

XAS est une méthode qui fournit des informations spécifiques au sujet de
I'environnement de coordination d'un atome. Spécifiquement, son nombre de coordination et la
distance de ses voisins les plus proches.

Le spectre d’XAS, est le tracé de 1’absorption en fonction de 1’énergie incidente du faisceau de
rayon X.

Chaque ¢lément a un domaine particulier d'énergie incidente, ou il y’a une importante
augmentation de 1'absorption des rayons X. Les spectres XAS sont enregistrés dans cette région.
Il sont divisés en XANES (X-ray Absorption Near Edge Structure), dans la gamme d'énergie
inférieur a 70eV au-dessus de la limite d'absorption, et EXAFS (Extended X-ray Absorption

Fine Structure) pour des énergies plus élevées jusqu'a 800eV.
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XAS est la technique la plus employée pour étudier la géométrie des complexes de
surface dans le cas des échantillons humides. Elle consiste en la détermination des nombres de
coordination de I’ion adsorbé et de la distance radiale des sphéres qui I’entourent.

1-1-3 Spectroscopie de Photoélectron X (XPS)

Cette méthode apporte des informations sur 1’état d’oxydation des ions. Elle peut étre
utilisée pour distinguer différents complexes de surface, par le déplacement de 1’énergie de
liaison des ions. Cependant, elle n’est pas efficace pour la majorité des éléments a cause de la

faible variation de I’environnement chimique induite par la complexation de surface.

1-1-4 Méthodes Spectroscopiques Moléculaires
Les méthodes d'analyse spectroscopiques moléculaires, se basent sur des interactions

entre les molécules et les quantum de lumiere avec différents niveau d’énergie.

1-1-4-1 Spectroscopie UV-Visible
L’UV /visible est largement exploité en analyse quantitative. Les mesures reposent sur
la loi de Beer — Lambert, qui relie dans certaines conditions 1’absorption de la lumicre a la

concentration d’un composé en solution.

Elle est utilisable dans le cas des molécules possédant des liaisons multiples ou des
paires d’électrons libres. Les spectres dans cette région sont diis aux transitions électroniques.

Ils correspondent a des rais d’émission ou d’absorption.
1-1-4-2 La Spectroscopie Infrarouge (IR)
La spectroscopie IR, se base sur 1’absorption de I’énergie des photons (hv) pour

I'excitation des vibrations moléculaires.

Avec l'absorption d’une faible énergie dans le domaine de 0.8 a 500 pu m, différentes

vibrations mécaniques des atomes ou groupes fonctionnels sont excitées dans une molécule.
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La source lumineuse d'un spectrométre IR se compose d'une tige de Nernst (matériel en
céramique), qui produit le rayonnement IR par chauffage ¢électrique a 1600°C
approximativement.

1-2 Microscopie électronique a balayage et microanalyse X (M.E.B, EDS)

Le couplage de ces deux méthodes permet d’effectuer I’analyse élémentaire des
particules solides observées visuellement.

Le canon a électrons du microscope a balayage produit un faisceau d’¢lectrons (électrons
primaires) que 1’on focalise sur I’objet a étudier. Lorsque la cible est bombardée par le faisceau
d’¢électrons, il se produit a I’impact du faisceau des interactions électrons incidents/€lectrons des

atomes cibles, produisant différentes émissions.

Les ¢électrons primaires, au cours de leur pénétration dans la cible excitent les électrons
des atomes de la cible en perdant une partie de leur énergie. Ces €lectrons ainsi excités, peuvent
revenir vers la surface aprés avoir subit des collisions €lastiques et/ou inélastique, et constituent
I’émission des ¢électrons secondaires. Le traitement de 1’émission secondaire permet d’obtenir

un contraste topographique de la surface de I’échantillon.

Le faisceau d’électrons primaires provoque €galement 1’excitation de nombreux atomes
cibles. Pour revenir a leur état d’équilibre, les atomes excités amorcent un processus de
désexcitation par des transitions des niveaux d’énergie les plus externes sur les niveaux ionisés.
Le changement d’état se traduit sous forme d’une émission X. L’analyse de cette émission X
par spectrométrie EDS (a sélection d’énergie) permet d’identifier les éléments chimiques de

I’échantillon bombardé.

1-3 La Diffraction des rayons X (DRX)

L’analyse par diffraction X, permet de caractériser la nature des phases solides
cristallisées. La diffraction X par les plans réticulaires d’un solide cristallis¢, permet d’obtenir
un diagramme de diffraction caractéristique de ce solide et de I’identifier par référence au

fichier J.C.P.D.S.
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1-4 Méthodes Analytiques Thermiques
1-4-1 Analyse Thermogravimétrique (ATG)
En thermogravimétrie, la variation de la masse d’un échantillon est mesurée au cours

d’un programme préréglé de température - temps.

Un changement de la masse se produit quand des substances volatiles sont formées dans
les réactions thermiques, telles que la vapeur d’eau et l'anhydride carbonique. En plus de la
décomposition, l'oxydation peut également se produire selon 1'atmosphere. Les mesures sont
faites en utilisant une thermo-balance. Chaque étape dans le thermogramme correspond a une

réaction particulicére et peut étre attribuée a 1’apparition d'une substance particuliére.

1-4-2 Calorimétrie a Balayage Différentiel (DSC)
La DSC, est une méthode dans laquelle la différence de 1’addition d’énergie a une
substance et une référence est mesurée en fonction de la température au moment ou elles sont

soumises a un programme réglé de température.

La substance et la référence sont maintenus a la méme température par ajout de chaleur,

le taux de chauffage (dH/dT) exigé est mesuré en fonction de la température ou du temps.

2- Application
Afin de pouvoir caractériser les solides (séchés a ’air libre) formés dans les différents

essais réalisés dans la présente étude, plusieurs méthodes analytiques sont utilisées:

2-1 Analyse au Microscope Electronique a Balayage (MEB) et analyse X

La morphologie des particules et la composition des solides, sont examinées a 1’aide d’un
microscope ¢lectronique LEICA STEREO SCAN 440 équipé d’un systéme d’analyse EDS
KEVEX SIGMA. Les échantillons sont placés sur la silice de carbone adhésive.
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2-2 Analyse par Diffraction X (DRX)

Les échantillons sont finement broyés dans un mortier d’agate, une petite quantité de
chaque échantillon est placée sur une plaque en verre.
Les spectres de poudre de diffraction X sont enregistrés a 1’aide des diffractometres : Siemens
D8 et INRL XRG 3000, en utilisant un rayonnement Cu-Ko. de 5 a 80° 2 6 avec un pas de
0,02° 26/s.

2-3 Analyse IR
Dés que les échantillons sont suffisamment secs, ils sont mélangés au KBr en poudre
dans un mortier d'agate et comprimés en disques. Les spectres sont enregistrés dans la gamme

de 4000 & 400 cm "' en utilisant un spectrophotométre IR Hyper Schimadzu E.

2-4 Analyse Thermique
Les méthodes analytiques thermiques utilisées, sont I’analyse thermogravimétrique
(ATG) et la calorimétrie a balayage différentielle (DSC). Toutes les analyses sont réalisées

sous air, en utilisant des échantillons broyés.

Les analyses ATG sont réalisées a 1’aide d’un appareil congu au laboratoire (Figure.1) ;
en utilisant des creusets en alumine (Al,O3) et une vitesse de chauffage de 4°C.min"! dans un
intervalle de température de 25 a 900°C pour certains échantillons et de 25 a1000°C pour

d’autres.
Les analyses DSC sont réalisées en utilisant un appareil DSC 2910 TA. Les courbes
DSC sont obtenues avec une vitesse de chauffage de 4°C.min™', en utilisant des creusets en

aluminium de 25°C a 600°C. La référence utilisée est une cellule d'aluminium pur.

Les différentes méthodes utilisées et les laboratoires d’analyse sont résumés dans le Tableau 1.
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ATG (thermal gravimetry

analysis)
IR

Figure 1 : Appareil de I’analyse thermogravimétrique

Tableau 1 : Méthodes et Laboratoires d’analyse

M¢éthode d’analyse Appareil Laboratoire
UV-Visible UV-1650PC Shimadzu LPTE Constantine
S.AA Perkin-Elmer 2380 LPTE Constantine
MEB et AnalyseX LEICA STEREO SCAN 440 LCME Chambéry
DRX Siemens D8 Laboratoire des
Matériaux et Electrochimie
Tizi ouzou
INRL XRG 3000 LCME Chambéry
IR IR Hyper Schimatzu E Laboratoire IR Constantine
ATG Appareil de laboratoire LCME Chambéry
DSC DSC 2910 TA LCME Chambéry
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Oxydes et Oxyhydroxydes de fer

1- Synthese bibliographique
1-1 Les oxydes et les oxyhydroxydes de fer dans la nature

Les oxydes de fer sont répandus dans la nature, ils sont omniprésents dans les sols, les
roches et les fleuves. Ils sont importants dans plusieurs processus ayant lieu dans les
écosystémes. En raison de leurs couleurs saisissantes (s'étendant du rouge au jaune) (photo 1) et
de leur superficie ¢élevée ; de faibles concentrations en oxydes de fer colorent les sols et les

roches dans lesquels ils sont mélangées (Schwertmann et Cornell, 2000).

Photo 1 : Précipité d’oxyhydroxydes de fer a proximité d’une

fuite miniere dans 1’est algérien (Sidi kamber )

La précipitation, la dissolution et la reprécipitation des divers oxydes de fer dans
I'environnement, dépendent principalement des facteurs tels que le pH, le Eh (potentiel redox)
et la température. Pour cette raison, les différents oxydes de fer peuvent servir d'indicateurs du

type d’environnement dans lequel ils se sont formés (Schwertmann et Cornell, 2000).

A D’exception des cristaux massifs trouvés dans les roches, les oxydes de fer existent
habituellement comme des particules colloidales, avec des dimensions maximales ne dépassant
pas 1 micron. De telles particules ont un rapport surface volume élevé, par conséquent, une

proportion significative des atomes est située sur la surface des particules. C'est en grande partie
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les propriétés de surface qui régissent le comportement de ces systémes colloidaux (Waychunas
etal., 1993).

On énumere quinze oxydes et oxyhydroxydes de fer connus (Schwertmann et Cornell,
2000). Tous se composent d’atomes Fe, O et/ou OH. Ils différent en composition, dans la
valence de Fe et surtout dans la structure du cristal. Les plus importants sont résumés dans le

Tableaul :

Table 1: Les oxydes et les oxyhydroxydes de fer les plus importants
(Schwertmann et Cornell, 2000)

Oxydes Oxyhydroxydes
FesHOg4H,0 Ferrihydrite aFeOOH Goethite
a-Fe, O3 Hematite | BFeOOH Akaganeite
v-Fey05 Maghemite | yFeOOH Lepidocrocite
Fe;0,4 Magnetite | §FeQOOH Ferroxhyte

A D’exception du ferrihydrite et du ferroxyhyte, ces composés peuvent étre obtenus sous des

formes bien cristallisées.

Il y a également un groupe de sels de Fe(Ill) - oxy-hydroxy qui sont étroitement liés aux
oxydes purs. A ce groupe, appartiennent un sulfate oxyhydroxyde de Fe(IIl) et un nitrate
oxyhydroxyde. La forme en chlorure est le minerai d'akaganeite (Schwertmann et Cornell,
2000).

En présence des ions sulfates, le minerai identifié¢ est la schwertmannite (Waychunas et al.,
1993), avec une structure de tunnel apparentée a celle de I'akaganeite. Les formules
FesOs(OH)sSO4 ou Fei16016(OH)10(SO4)3) ont été reportées (Bigham et al., 1996).

On connait aussi un groupe de Fe(Il, III) des sels hydroxylés; la rouille verte,
prénommé en raison de leur couleur vert-bleu, et de leur formation comme produits de
corrosion (Schwertmann et Cornell, 2000).

Généralement, dans la nature, les oxydes de fer sont représentés par une variété de

minerais qui s'étendent des cristallins aux amorphes. Des exemples des premiers incluent
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I'hématite et la goethite, et les derniers incluent le ferrihydrite, la shwertmanite, le feroxhyte, et

"la rouille verte" (Majzlan et al., 2004).

Le tableau 2, résume les propriétés des principaux oxydes et oxyhydroxydes de fer.

Tableau 2 :Propriétés des oxydes et oxyhydroxydes de fer

(Schwertmann et Cornell, 2000)

Minera Couleur pics intenses DTA bandes IR
XRD (nm) °C cm’
Hematite Rouge 0.270;0.368; 0.252 aucun 345 :470 ; 540
Maghemite rouge-marron 0.252;0.295 Ex 600-800 400 ; 450 ;570;
590 ; 630
Magnetite noir 0.253;0.297 400 ; 590
Goethite marron-rouge 0.418; 0.245; En 280- 890; 797
jaune 0.269 400
Lepidocracite | rouge-jaune 0.626; 0.329; 0.247 | En 300-350 1026; 1161; 753
0.1937 Ex 370-500
Akaganeite Marron jaune 0.333;0.255; Ex. 400 1050 ;820 ;670 ;410
0.7467
0.254 ;0.224 ; En 150-200
Ferrihydrite Rouge maron 0.197 Ex 300-350
foncé 0.173;0.147
Ferroxyde Rouge maron 0.254;0.222 ; En 250 1110;920; 790 ;
foncé 0.169 ; 0.147 670
Schwertmannite | Rouge jaune 0.255;0.339; En 200 ; 1186 ;1124 ;1038 ;
0.486 700 976 ;704 ; 608 ;
0.151 Ex 560 483

Ex : exothermique ; En : endothermique
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Les oxydes de fer amorphes agissent en tant que précurseurs de ceux cristallins.
L'hématite et la goethite sont des phases importantes dans les couches aquiféres des sols et des
eaux de surface (Bargar et al., 1997). IIs sont thermodynamiquement les oxydes de fer les plus
stables dans des conditions aérobies (Schwertmann et Cornell, 2000).

La formation des oxydes et des oxyhydroxydes de fer dans les systémes aqueux des ions
Fe(IIT), commence par les ions Fe(Ill)-aqueux qui polymérisent pour former les hydroxydes peu

solubles a travers la déprotonation (Schwertmann et al., 1999).

Les résultats d’une étude d'EXAFS, ont montré 1’absence des triméres et des tétrameéres (Rose
et al., 1997). Par ailleurs, en se basant sur des études cinétiques, des auteurs ont suggéré la
formation des espéces telles que Fes(OH)s ", Feo(OH) 20, (Baes et Mesmer, 1976).

Selon Schwertmann et ses collaborateurs (1999), au fur et a mesure que le rapport OH/Fe
augmente, la polymérisation devient plus rapide, et les espéces avec une faible nucléation
existent seulement pendant une courte période.

Ce ci peut ne pas étre le cas en présence des ligands inorganiques dont 1’affinité pour le fer
partiellement hydrolysé est élevée (Schneider, 1988).

En utilisant des analyse EXAFS, Bottero et ses coauteurs (1994), ont identifié des trimeres
dans une solution partiellement hydrolysée de 0.2 M FeCl; (OH/Fe=1.5), puis la formation de la
structure de tunnel de 1'akaganéite aprés 1heure de temps.

D’autre part, il a été noté que les ions NOs ~n'ont pas eu d’effet sur la structure des oligo-

polymeéres dans ces conditions d’hydrolyse (Rose et al., 1997).

Deux types de produits compleétement ou presque enticrement hydrolysés Fe,O,(OH);,
avec une charge positive de 3p - (2r + s), sont habituellement synthétisés selon le taux et les

conditions de I’hydrolyse. Aucun d'eux n’a la stoechiométrie de Fe(OH); (Schneider, 1984).

Ils se produisent largement dans 1’environnement naturel (Schwertmann et al., 1973), et ils sont

collectivement connus sous le nom minéral ferrihydrite (Chukhrov et al., 1973).
Le terme de ferrihydrite a ét¢é donné aux hydroxydes ferriques mal organisés, mais qui

persistent en milieu naturel, ou ils peuvent se transformer en phases bien cristallines telles que

la goethite ou I’hématite.
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Ils sont nommés en fonction du nombre des pics DRX, avec 6-8 larges pics pour le plus
cristallin (6-line-ferrihydrite) et seulement 2 pour la forme la moins cristalline (2-line-
ferrihydrite) (Figure 1). Ce dernier est généralement et incorrectement appelé “hydrous ferric

oxide(HFO) ou “amorphous iron oxide”.

Le premier type est habituellement synthétisé par hydrolyse acide forcée d'une solution
de Fe(NO;3); a OH/Fe=0 a température élevée (par exemple, 12min a 80°), suivie de quelques
jours de dialyse (Schwertmann et al., 1999). Il a été synthétisé la premiére fois en 1967 (Towe
et bradley, 1967). On discute toujours sa formule. Trois formules sont proposées FesHOz.4H,0
(Towe et bradley, 1967), Fes(O4Hs); (Chukhrov et al., 1973), et FeOs;.2FeOOH.2.6H,O
(Russell, 1979).

Le deuxiéme, est habituellement formé par hydrolyse rapide prés de pH=7 (OH/Fe = 3)
( Schwertmann et al., 1999).

1 1 1

1 1
014015 017 0.2 025 03 0.4 05
d-Value / nm

1 ] 1 L1 1

Figure 1 : Diffractogrammes X-ray de 6-line et 2-line ferrihydrite

(Schwertmann et Cornell, 2000)
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Dans la nature, le ferrihydrite est un produit des processus géochimiques a basse
température. Il a été identifi¢ dans les colonnes d’eau des lacs (Tipping et al., 1982), dans les
sédiments (Schwertmann et al., 1982) et dans divers horizons de sol (Adams et Kassim, 1984).
Toutes les formes du ferrihydrite sont répandues habituellement comme des jeunes oxydes de
fer (Schwertmann et Cornell, 2000). Ils jouent un role important comme adsorbants actifs, a
cause de leur surface spécifique trés élevée (Waychunas et al., 1993). IlIs sont riches en défauts,
et contiennent des impuretés a cause de leur formation a basse température et dans les

environnement contaminés.

En vieillissant, le ferrihydrite peut potentiellement former une multitude de différents
oxyhydroxides et oxydes de fer (III) dans différentes conditions. Cependant, la formation de la
goethite et 'hématite prédomine dans I'environnement naturel (Baltpurvins et al., 1996).

Le ferrihydrite est métastable par rapport a la goethite et a I'hématite avec des valeurs de pKsp

(pFe +3pOH) variant entre 37 et 39 (Tableau 3).

Table3 : Produits de solubilité des oxydes et
oxyhydroxydes de fer (Cornell et Schwertmann, 1996)

Oxide -Log Kso (25°C)
Hematite 42.75
Maghmite 40.41
Goethite 40.83-39.80
Lepidocrocite 42.48-39.5
Ferrihydrite 39.5

Le processus commun de déhydroxylation de tous les oxyhydroxydes de fer, est le
développement initial de la microporosité due a 1’élimination des eaux ; suivi aux températures

¢levées, de la coalescence de ces micropores. La formation de pores est accompagnée d'une
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augmentation de la surface spécifique de I'échantillon. A des températures supérieures a 600°C,
les produits s’agglomeérent et les surfaces spécifiques diminuent considérablement. Les liaisons
hydroxyles sont remplacées par des liaisons oxo, développant une structure plus dense (Cornell
et Schwertmann, 1996).

Le produit final de la déhydroxylation des phases pures, est dans tous les cas ’hématite. La
lepidocrocite et la maghemite se produisent comme phases intermédiaires. Les réactions
thermiques de déhydroxylation des différentes formes (suivi par DTA ou TGA) ont lieu a des
températures considérablement variables (140-500°C) (Tableau 2, Figure2), selon la nature du
composé, de sa cristallinité¢ et de I'importance de la substitution isomorphe et de toutes les

impuretés chimiques (Cornell et Schwertmann, 1996).
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Déprotonation
Fe(OH),*™
Hydrolyse Nucléation Cristallisation
Déshydratation
/ b Ny
Goethite Akaganeite Ferrihydrite Hématite
a-FeOOH B-FeOOH FesHO3.4H,0 » o-Fe,0;
Réarangement
Jy \
Transformation thermique 200-400°C
Transformation thermique
Oxydation _
+ Maghemite Transformatlon
Carbonates v-Fe,03 thermique
pH 5-7 T
Déhydroxylation Oxydation
TempéraWure ¢levée Feroxyhyte
5—F6203
Green Lepidoc- Magnetite 7'y
rusts »| rocite Fe;04
'y y-FeOOH déhydroxylation
T Oxydation
Précipitation Fe(OH) rapide
Fe(OH),””
Oxydation Déprotonation

Figure 2: Présentation schématique des voies de formation et de transformation des oxydes de

fer (Schwertmann et Cornell, 2000)
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1-2 Propriétés de surfaces des oxydes

Les groupes hydroxyle de surface (résultant de I'adsorption de l'eau ou de 1'OH
structural), sont les groupes fonctionnels des oxydes de fer. Ils sont des entités chimiquement
réactives sur la surface du solide dans un environnement aqueux. Ils possedent une double paire
d'¢lectrons ainsi qu'un atome d'hydrogéne dissociable, qui leur permettent de réagir avec les

acides et les bases. Les oxydes de fer sont donc amphoteres (Cornell et Schwertmann, 1996).

En général, la surface des particules des oxydes métalliques est électriquement chargée
et fortement hydratée (Jolivet, 1994). Ces caractéristiques sont a 1’origine des propriétés

physico-chimiques de ces oxydes.

La charge des surfaces des oxydes est établie par la dissociation (ionisation) des groupes
hydroxyle de surface. La situation correspond a l'adsorption ou a la désorption des protons,
selon le pH des solutions. Ces réactions, peuvent étre traitées en tant qu'équilibres acide-base.
Les groupes =M-OH peuvent donner et accepter un proton comme le montrent les réactions
de dissociation suivantes (Cornell et Schwertmann, 1996) :

EM-OHZ+ =M-OH + H' ka;

=M-OH =M-O° + H' ka,

(=dénote les groupes de surface)

ka; et ka, sont les constantes d’acidité de surface des deux systémes.

La distribution des charges a la surface n’est en général pas homogene en signe et en densité
(Jolivet, 1994).
Dans le cas ou H'™ et OH sont les seules espéces ioniques déterminant la charge de surface, la

densité de charge protonique oy (c.m™) est donnée par la relation :
F . _
GHZF(FH-FOH)ZE([— M —OH; |-[-M -07)

F : 96485 C.mol”, a: concentration du solide(g.mol), S : surface spécifique du solide, I'y et

Ton densités surfaciques de H™ et OH™ (mol.m™).
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En présence d’autres cations et anions susceptibles de s’adsorber spécifiquement a la surface de
’oxyde, les espéces H' et OH™ ne sont plus les seuls ions déterminant la charge de la surface du
solide. La charge produite par 1’adsorption spécifique des cations et des anions, vient s’ajouter a
la charge protonique.

D’une facon générale, la densité de charge totale de la surface d’un solide est donnée par la

relation suivante :

0y =F [y ~Tou + D ZT,2 + D ZTAT ) + o,
ij ij

r ,.etl p- Sont respectivement les densités surfaciques de sorption (mol.m™) du cation M*" et

MiZ+
de I’anion A%, et os (C.m™) est la charge intrinséque structurelle due a 1’existence de défauts

dans la structure du solide (Benyahiya, 1996).

En appliquant la loi d’action de masse aux équilibres précédents, avec {H'} [I’activité

des protons en solution (les coefficients d’activité de toutes les espéces de surface étant égaux)

on obtient :

M -0 JiH" |

app _ [EM _OHl{H+ } .
- [=M —OH]

app _ [E
ka, lE v —OH;J ka,” =

b

Les constantes d’acidité de surface ka™ et kai® sont des constantes apparentes qui

dépendent de la charge de surface globale. En effet, plus la charge de surface est positive et
moins les hydroxyles de surface ont le pouvoir de capter des protons de la solution. A I’inverse,
les hydroxyles surfaciques releéguent vers la solution moins de protons dans le cas d’une surface
chargée négativement.

L’activité des protons figurant dans ces deux expressions, est celle qui est mesurée dans la
solution ; par conséquent, celle ci est soumise a ces effets de charge.

Ainsi les constantes  ka™™ et kai™ ne représentent réellement les constantes d’acidité des

groupes hydroxyles de surface que dans le cas ou la charge de surface est nulle; c’est a dire en

I’absence des effets de charge (Georgeand, 1999).
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A la charge de surface oy est associée un potentiel électrique Vo, qui est défini de
maniere a ce que la fonction -ZF Wy, représente I’énergie requise pour amener un ion 1 de
valence Zi de I’'infini a la distance x de la surface du solide. Ainsi I’activité de ’ion 1 au
voisinage de la surface (noté {i}s) est reliée a son activité en solution {i} par la relation de

Boltzmann :

i), = o2 < i Pz,

R constante des gaz parfaits (8,314 mol™ k™), T= température absolue(k),

~F¥,
RT

P =exp( ) facteur électrostatique qui permet d’effectuer une correction pour 1’activité

d’une espece a la surface, a partir de son activité mesurée dans la solution.

a in FY a in FY
ka® = k™.exp( %T), kai® = k)" .exp( %T)

_EMoHlH ) _EM oo,

Em-oH;] © 7 [EM-OH]

klint
Avec{H"}, I’activité des protons a proximité de la surface, K™ et K. sont des constantes

intrinséques indépendantes de la charge de surface. Leurs valeurs n’incluent pas les effets de

charge, contrairement aux constantes apparentes (Georgeand, 1999).

Concernant les oxydes de fer, les valeurs de pKa varient habituellement de 5 a 10. Des
différences considérables sont observées dans les valeurs reportées pour différents échantillons
d’un oxyde particulier (Tableau 4). La figure 3, représente la distribution des groupes

hydroxyles sur la surface d’un oxyde de fer.
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Tableau 4 : Constantes d’acidité des oxydes et oxyhydroxydes de fer
(Cornell et Schwertmann, 2000)

Oxyde pKa, pKa,
Hematite 5.8—-8.86 10.1-11.1
Magnetite 5,6 -
Goethite 421747 9-11.11
Lepidocrocite 5.7-6.45 7.7-8.3
Ferrihydrite 6.6 —7.29 8.12-9.1
1.0 — s e R e
081 -FeOH:\
0.6

Fraction de

b A\ 0.4

I’espéce
0.2
00 bl

4 6 8 10 12

pH

Figure 3: Distribution des groupes positifs, négatifs et neutres sur la surface d’un oxyde

de fer (pKa; =7.09 ; pKa,= 11.11) (Cornell et Schwertmann, 1996)

Le pH qui correspond a une valeur nulle de la charge protonique oy, est appelé pH de
charge protonique nette nulle. Il est désigné par pHznpc (zero net proton charge).
Le pH pour lequel la charge totale o, est nulle, c’est a dire en présence d’autres especes
ioniques spécifiquement adsorbées en complément des protons, est appelé point de charge nulle.

Il est désigné par pHzpc (zero point charge) (Georgeand, 1999).
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En considérant la relation de opn, elle s’annule pour une concentration des sites positifs égale

a celle des sites négatifs . Il en découle la relation pH,, = %(pkf“t + pki™). Cette relation

Znpc

n’est pas vraie pour la valeur de pHzpc (Cornell et Schwertman, 1996).
Les termes point de charge nulle ou point isoélectrique sont couramment utilisés dans la
littérature, assez souvent instinctivement pour désigner les conditions de charge globale nulle

sur des particules colloidales. Ce sont cependant des notions distinctes (Jolivet, 1994).

La charge superficielle de 1I’oxyde peut s’annuler de deux fagons :

Par I’absence des charges positives ou négatives. La surface est caractérisée par un PCN ;

Par la présence d’un nombre égal de charges positives et négatives. Le point isoélectrique
représente le pH pour lequel les charges positives et négatives de la surface se compensent

exactement.

La différence entre PCN et PIE réside dans la fraction des sites ionisés lorsque la charge nette
est nulle. Cette fraction dépend des forces relatives des acides MOH," et MOH et de celles
des bases MOH et MO'".

Si Apk est élevé, (Apk >4). [MOH]>> [MOH,]=[MO], I’acide MOH," est beaucoup plus fort
que I’acide  MOH et la base MO est beaucoup plus forte que la base MOH . L’espece
majoritaire est MOH, et le nombre de groupes ionisés tend vers O ; on parle alors de PCN.

Si Apk est faible, les acides MOH," et MOH sont de forces comparables. Il en est de méme
pour les bases MO~ et MOH. Le nombre de groupes chargés MOH," et MO est important ;
I’oxyde est caractérisé par un PIE (Jolivet, 1994).

En général, Apk des oxydes est le plus souvent > 2 a 3, la fraction des sites ionisés est
faible quand la charge est nulle ; c’est la notion de PCN qui doit étre utilisée.
Au PCN de I’oxyde, [MO']= [MOH,']. 1l est alors défini par : PCN = Y(pk" + pk). Sa valeur
est directement liée a la nature de 1’oxyde, elle dépend de plusieurs facteurs (Jolivet, 1994) :
*La polarisation des groupes de surface par le cation. Elle est liée a la taille et a la charge du
cation ; plus il est petit et chargé plus le transfert électronique M«O est important et la
basicité¢ des atomes d’oxygene superficiels est faible. Les groupes de surface se comportent en

acide d’autant plus forts.
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*La structure cristalline et la morphologie des particules, imposent les proportions des
différents groupes hydroxyles de surface mono-di-ou tricoordinés. Chaque type de groupe

possede des propriétés acido-basiques distinctes.

La présence des especes adsorbées peut €tre la cause de la diversité des valeurs du PCN
rapportées dans la littérature.

Les valeurs du PZC/IEP des oxydes de fer sont influencées par plusieurs facteurs. Les
plus importants sont la température et la présence des ions étrangers dans le systéme.
En général, les oxydes de fer ont leurs PZC dans la gamme de pH 6-10 (Tableau 5) (Cornell et
Schwertmann, 1996).

Tableau5 : Valeurs de PZC des oxydes et
oxyhydroxydes de fer (Cornell et Schwertmann, 1996)

Oxyde pzc
Goethite 7.5-9.38
Lepidocrocite 6.7 -7.45
Akaganeite 7.2
Ferrihydrite 7.8-7.9
Hematite 7.5-9.5
Magnetite 6.4-7.1

2- Matériel et Méthodes
Tous les produits chimiques utilisés dans cette étude sont d’une qualité analytique et
aucune purification n’a été utilisée. Toute la verrerie expérimentale est en verre Pyrex.

Les solutions standard et les solutions méres sont maintenues a 4°C une fois non utilisées.

Les mesures de pH sont réalisées en utilisant un pH métre pH M210 équipé d’une électrode de

verre combing, étalonné a 0.01 unité pH, en utilisant des solutions tampons analytiques.
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Toutes les expériences sont réalisées a la température ambiante (22-25°C) sous air dans des
béchers de 100ml. Le risque de contamination par le silicium ne pose pas de probléme du

moment que I’hydroxyde est préparé a faible température.

Dans toutes les expériences, une solution de NaOH (1N) est utilisée pour ajuster le pH.

Préparation et caractérisation de I’hydroxyde ferrique (HFO)
La solution mere de fer (0,1M), est préparée en dissolvant le chlorure ferrique FeCls

6H,O dans HCI (0,1M), qui est suffisamment acide pour empécher 1'hydrolyse de Fe (III).

Les échantillons d’hydroxyde sont préparés par précipitation, en utilisant la solution de NaOH
ajoutée graduellement sous agitation magnétique jusqu’au pH désiré. La suspension formée est
agitée pendant une heure de temps, le pH final est mesuré et le mélange est filtré afin de séparer

les deux phases.

Les solides récupérés aprés chaque essai, sont séchés a température ambiante afin

d’éviter toute transformation pouvant altérer leur nature.

Afin de pouvoir caractériser les solides formés, plusieurs méthodes analytiques sont utilisées :

MEB , DRX, IR, ATG, DSC (voir chapitre I)

3- Caracterisation de I’hydroxyde
3-1 MEB et DRX

Les photographies de MEB sont prises a un rapport optique 10000X pour observer la
morphologie extérieure. Les précipités formés a pH = 4 , pH=6 et pH=8, présentent la méme
morphologie. Leurs photographies, montrent qu’ils sont des phases amorphes d’oxy-

hydroxydes de fer (HFO) (Figure 4).
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Figure 4 : Photos MEB des échantillons d’hydroxyde de fer préparés a : a-pH = 4, b-pH=6,
c-pH=8
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Les spectres DRX obtenus pour les deux premiers échantillons, montrent la présence des
deux larges pics du 2-line ferrihydrite (Figure 5). Cependant, des pics additionnels sont
observés pour le spectre de 1'échantillon préparé a pH 8 ; montrant la formation de phases plus
cristallines. Ce dernier ne peut étre expliqué par I’existence d’une simple phase; une

combinaison de plus d’une phase est probable.

»
pH-6
L) v L) v L) v L) v L) v L) v L) v 1
10 20 0 40 30 60 0 a0
b
pH=8

L) L) L) L) v L) L) L) L]
10 20 0 0 50 60 0 34}

Fig. 5 : Spectres de diffraction X des échantillons d’hydroxyde préparés a différents pH.
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3-21R
Les spectres IR des solides préparés a différents pH, montrent une large bande de

vibration attribuée a (vsH,O) a des longueurs d’onde autour de 3400cm™, et une bande de

vibration de liaison & 1630-1600 cm™" attribuée a (8H,0) (Nakamoto, 1997).

Selon Karthikeyan (1997), les variations avec le pH des absorbances dans les spectres IR
dans ’intervalle de longueurs d’onde 1600-1300 cm™', sont liées aux propriétés acide-base des

groupes fonctionnels de surface et a I’eau adsorbée.
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3-3 Analyse thermique
Les résultats de I’analyse thermogravimétrique (ATG), sont résumés dans le Tableau 6.
Les courbes ATG montrent trois types de perte de masse :
le premier se produit a température inférieur a 200°C, il est attribué a la perte de ’eau.
Le deuxiéme correspond aux pertes de masse observées a température inférieur a 350°C.
La troisieme étape de perte de masse qui continue au de 1a de ces températures, peut étre en

relation avec la perte continue d’oxygene (Vallet, 1972).

Tableau 6: Pertes de masse déterminées par ATG

Echantillon Température (°C) Am (%)
200 5.0
HFO pH=4 350 15.3
900 26.1
200 13.0
HFO pH=6 350 243
900 33.5
200 26.2
HFO pH=8 350 26.7
900 29.5

La courbe d’ATG obtenue a pH = 4, est représentée dans la figure 7, montre que la perte
de masse commence au environ de ~100°C. Ce qui est attribu¢ a la désorption de l'eau
physiquement adsorbée. Elle est accompagnée du pic endothermique observé dans le spectre de

DSC se produisant a ~ 116°C (Figure 8).
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Figure 7 . Evolution de la perte de masse a pH=4

La perte de masse enregistrée entre 200°C et 400°C est en relation avec la transformation de

I’hydroxyde. Elle correspond aux pics exothermiques observés par DSC (Figure 8).

Le premier pic se produisant a ~299 - 300°C dans la courbe de DSC, correspond a la
décomposition thermique de 1’hydroxyde en yFe,Os; dégageant de la chaleur et traduisant
I’irréversible transformation. Le deuxiéme pic faible observé a température supérieure a 300°C,

est di a la transformation de yFe,Os a I’hématite a-Fe,Os3 (Jin et al., 2005).

Les courbes DSC des deux autres échantillons, montrent également un pic endothermique
autour de 100°C di a I'¢limination de l'eau. Les températures ou se produisent les pics
exothermiques étroits représentant la transformation du ferrihydrite, semblent avoir une relation

avec le pH. Elles augmentent avec l'augmentation du pH, suggérant l'augmentation de la

stabilité.
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Les résultats obtenus par ATG , montrent que le troisiéme échantillon contient plus d'eau
que les deux autres. Son pic exothermique observé en DSC, est plus large que ceux des deux
autres échantillons, suggérant que la transformation est plus lente. Il se produit a une température

plus élevée, traduisant une stabilité plus importante.

Le chauffage des solides a des températures plus ¢élevées que 450°C, n’induit pas de

changement de phase.

Conclusion

En absence de cations et d’anions, les précipités d’hydroxyde de fer formés par
hydrolyse rapide des solutions de chlorure ferrique a température ambiante, ont un caractére
amorphe.
Leur nature et leur stabilit¢ dépendent du pH de précipitation. Les solides formés a pH=4 et 6

ont les caractéristiques du 2-line ferrihydrite.
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Adsorption des anions - cas des ions sulfate

1- Synthese bibliographique
1-1 Adsorption des Anions sur les surfaces des oxydes

La nature de I’adsorption des anions peut étre classée comme spécifique ou non
spécifique.

L'adsorption spécifique est caractérisée par la formation des liaisons chimiques entre
l'adsorbant et I'adsorbat, tandis que, l'adsorption non spécifique est d’origine purement

¢lectrostatique.

L'adsorption non spécifique, appelée également adsorption a sphére externe ou
formation de paire d'ion, est dominée par la contribution des liaisons électrostatiques. Par
conséquent, elle est influencée par la force ionique du systéme. L'espéce adsorbante maintient
son hydratation primaire; au moins une molécule d'eau existe entre l'anion et la surface

(Cornell et Schwertmann, 1996).

L'adsorption spécifique implique le remplacement des groupes hydroxyle de surface par

le ligand adsorbé :

=FeOH + L° =Fel + OH

On I’appelle également sorption chimique, adsorption a sphére interne et dans le cas du ligand,
échange de ligand.

Comme c’est illustré dans 1’équation ci-dessus; 1'adsorption spécifique implique la coordination
directe de 1'espéce adsorbée a l'atome de surface du métal du solide. Il n'y a aucune molécule du
solvant entre l'espece adsorbée et la surface. Ainsi, la liaison a une grande proportion de
caracteére covalent (Cornell and Schwertmann, 1996).

L’adsorption spécifique des anions est une réaction de complexation de surface. De fagon
générale, les anions s’adsorbent d’autant plus efficacement que leur pouvoir complexant en
solution est grand. Celui ci, dépend largement de la structure et de la géométrie de I’anion, qui

définissent le mode de coordination (Jolivet, 1994).

En général, I’adsorption des anions ou des molécules neutres sur les oxydes, est contrdlée par

les paramétres tel que le pH, la concentration et la température. Le pH de la suspension impose
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a la fois le taux de protonation de 1’anion en solution et la charge de surface de 1’oxyde. Il
existe un pH optimum pour 1’adsorption des anions (Jolivet, 1994).

Cette adsorption, est accompagnée de consommation de protons (Dzombak et Morel, 1990).
Elle diminue généralement avec l'augmentation du pH. Elle est marquée par un changement progressif
du taux d’adsorption avec le pH (Sigg et Stumm, 1980). La Figure 1, représente un exemple de

1I’évolution de 1’adsorption d’un anion sur la surface d’un hydroxyde en fonction du pH.

Les isothermes de sorption des anions sont typiquement pseudo-langmuirien pour tous
les rapports adsorbat/adsorbant ; indiquant un type de liaison dominant (échange de ligand)
(Dzombak et Morel, 1990). L’effet de la variation du rapport adsorbat/adsorbant est représenté
dans la Figure 2.

L'adsorption des anions est habituellement un processus qui se déroule en deux étapes :
une étape initiale rapide (des minutes ou des heures), limitée principalement par la diffusion
des espéces aux sites facilement accessibles ;
une deuxieme étape plus lente, qui peut prendre des jours. Elle est attribuée a divers facteurs,
comprenant la diffusion dans l'agrégat des particules ou des micropores du cristal, et au

réarrangement structurale des complexes de surface (Cornell et Schwertmann, 1996).

Il a été noté que la précipitation de surface peut étre également impliquée dans la
sorption des anions (Dzombak et Morel, 1990).

Des titrations expérimentales indiquent des différences importantes dans le comportement de

sorption entre différents anions sur le méme adsorbant (Collins et al., 1999).

Figure 1 : Adsorption des ions F~ sur y-Al(OH);

(courbe calculée) (Stumm, 1987)
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Figure 2 : Evolution typique de I’adsorption des anions en fonction du rapport adsorbat/adsorbant (la

fleche indique le sens de I’augmentation du rapport) (Dzombak et Morel, 1990).

1-2 Mécanismes de fixation des ions sulfate sur les surfaces des oxydes

Dans les études de la structure et de la liaison des anions a une interface oxyde-eau,
I’objectif principal est de déterminer si l'anion est adsorbé en particulier en mode de sphére
interne ou sphére externe; afin de pouvoir prévoir leurs comportements chimiques a l'interface
Ainsi, la connaissance de la structure moléculaire des complexes de surface, est essentielle pour

comprendre les mécanismes qui contrdlent les processus a la surface.

La question de la formation de complexe de sphére interne monodentate ou bidentate,
est importante pour comprendre 1’effet du pH sur 1’adsorption des ions sulfate.
Dans le cas de la formation de complexe monodentate, l'interaction des ions sulfate avec
I’oxyde est limitée, puisque seulement un ligand est incorporé dans la surface et les autres
ligands demeurent a une certaine distance. En revanche, la formation de complexe bidentate,
induit une importante interaction car dans ce cas, 2 ligands avec la charge négative

correspondante sont présents dans le plan de surface.
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1-2-1 Etudes macroscopiques

En se basant sur des expériences macroscopiques d’adsorption des ions sulfates,
plusieurs études ont proposé un mécanisme d’adsorption de sphere externe sur les sols et les
minerais de référence.
Cette conclusion est soutenue principalement par deux observations :
(1) la force ionique a un grand effet sur la quantité de sulfate adsorbé, avec augmentation de
I'adsorption quand la force ionique diminue.
(i1) aucune adsorption des sulfates n’est observée au-dessus du point de charge zéro (PZC) du

minerai.

Ainsi, il a été observé que les ions sulfate s’adsorbent sur la goethite principalement au
pH < pHpzc (Sigg et Stumm, 1980) ; impliquant une attraction électrostatique. Zhang et sparks
(1990), ont conclu que la cinétique de réaction de 1’adsorption des ions sulfate sur la goethite
pourrait étre décrite par une complexation a sphére externe, accompagnée de protonation

simultanée des sites de surface.

Juang et Wu (2002), n’ont pas observé un changement du pHzpc de la goethite par
adsorption des ions SO4>, impliquant la présence des groupes hydroxyle de surface initiales qui
n'ont pas été remplacés par SO4> ~ adsorbé. Contrairement aux anions tels que les phosphate et

I’arséniate, qui se lient fortement, et qui décalent le pHzpc a des valeurs plus acides.

Dans une étude d’adsorption des ions sulfate sur a- FeOOH et a- Cr , O 3,Yates et
Healy (1975), ont observé des taux d’adsorption semblables, bien que les taux d’échange
d'hydroxyle des deux solides soient nettement différents. Ce qui implique un mécanisme de
complexation de sphére externe. Cependant, dans cette méme étude, il a été observé que
l'adsorption des ions sulfate déplace le point de charge zéro vers des valeurs plus élevées sur
les deux solides a- FEOOH et a- Cr , O 3, ce qui est en accord avec une complexation de

sphére interne.
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Sposito (1984), a suggéré que les anions avec une affinité¢ de sorption modérée, tels que
les ions SO, s’adsorbent parfois comme complexe de sphére externe et parfois comme

complexe de sphére interne par un mécanisme d' échange de ligand.

Il est important de se rendre compte, que les mécanismes de sorption ne peuvent pas étre
déterminés d'une maniere concluante a I’aide d’expériences macroscopiques seulement.
L’ambiguité de ces résultats macroscopiques, accentue le besoin des analyses structurales

directes pour déterminer les modes de liaison des ions sulfate.

1-2-2 Etudes Spectroscopiques

Les mesures spectroscopiques et idéalement la combinaison de différentes méthodes
spectroscopiques, donnent plus d’informations directes sur les structures de surface. Cependant,
des contradictions entre les résultats obtenus avec des méthodes spectroscopiques et ceux

obtenus a partir de la chimie de solution ont été enregistrées.

Les différentes études spectroscopiques qui se sont intéressés aux mécanismes
d’adsorption des anions, suggerent que la majorité d’entre eux forment un ou plusieurs types de

complexes de surface.

1-2-2-1 Spectroscopie IR
Les études spectroscopiques d’infrarouge, ont été largement utilisées pour déterminer le

mécanisme d’adsorption des ions sulfate sur les surfaces des oxydes de fer.

1-2-2-1-1 Modes de vibration de SO4

L’ion sulfate dans I’état libre appartient au groupe ponctuel moléculaire de symétrie
¢levée Td. Ce groupe représente les molécules tétraédriques régulieres (Nakamoto, 1997),
possédant trois axes perpendiculaires C2, quatre axes C3 et od a travers chaque paire d’axes

C3.

Des quatre fondamentaux modes de vibration, seulement v; et v4 sont actifs dans I’infrarouge.
En cas de diminution de la symétrie de 1'ion par la formation de complexes, les modes actifs en

Raman apparaissent dans le spectre infrarouge, et un dédoublement des bandes de vibrations se
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produit. L’ampleur de ce dédoublement dépendra alors de la symétrie du groupe ponctuel de
l'ion dans son état lié. 11 est différent pour les complexes monodentate et bidentate.

Un dédoublement de v; se produit pour un complexe monodentate de symétrie Cs,, deux
bandes apparaissent. Pour un complexe bidentate de symétrie C,,, il y’a I’apparition de trois
bandes. La distinction entre un complexe chélate bidentate et un complexe bridging bidentate,

peut étre faite par comparaison avec des complexes connus ( Harrison et Berkheiser, 1982).

Les caractéristiques infrarouge de SO4 libre et complexé, ont été décrites par beaucoup
d’auteurs (Hug, 1997 ; Peak, 1999 ; Wijnja, 2000). Le tableau 1 résume les plus importants. Les

modes de coordination des ions sulfate sont schématisés dans la Figure 3.

o

/o

M—— O —S-----

N o

complexe monodentate (M : métal ou proton)

Me Me
N T~ O
O |
S<.
\o/ \ o— \\~ O
o
Complexe bidentate binucléaire complexe bidentate mononuléaire

(Me : métal)

Figure 3 : Modes de coordination des ions sulfate
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Table 1: Modes de Vibrations de SO actifs dans I’infrarouge

(Wijnja et al., 2000 ; Hug, 1997)

Espece/état de coordination  symétrie fréquence
Vi V3
SO, libre

En solution aqueuse (SO,>) Td - 1100

980 1104

980 1105
HSO4 Csy 891 1051 1194

910 1040 1200

Fe -SO,4 complexes en solution
Complexes Fe-SO,
Sphere interne/monodentate 980 1064
Complexes de sulfate de cobalt
Monodentate Csy 970 1038 1130
Bidentate/binucleaire Cyy 995 1055 1155 1170
Bidentate/mononucleaire Cyy 1075 1176 1211
Comlexes de sulfate a la surface des oxydes de fer

Goethitte déshydratée
Sphére interne/bidentate 955 1040 1150 1282
Goethie, séchée a 1’air
Sphere interne/bidentate 965 1040 1150 1254
Sphere interne/monodentate 995 1070 1130
Goethite aqueuse
Sphére interne/monodentate 976 1055 1133

975 1060 1130
Sphére externe 976 1105

1104

Hematite-sulfate aqueuse 976 1060 1128
Hematite-SO4 séché 970 1047 1135 1195

970 1040 1128 1200

1020 1180 1270

1-2-2-1-2 Mécanismes de fixation des ions sulfate sur les surfaces des oxydes de fer

Concernant ’adsorption des ions sulfate sur les surfaces des oxydes et oxyhydroxydes

de fer, les discussions de la formation de complexes de sphére interne ou externe, continuent

méme dans des études récentes. Des résultats contradictoires sont observés dans la littérature.
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Certaines études, ont montré la formation de complexe de sphere interne. Dans d’autres, il a été
conclue la formation de complexe de sphére externe, par contre, certains auteurs ont suggéré la

combinaison des deux mécanismes.

Dans leur étude d’adsorption des ions sulfate sur la goethite par potentiométrie et FTIR,
Person et Lovgren (1996), concluent qu’il y’a formation de complexe de sphére externe.
La formation de complexe de sphére interne bidentate binucleaire, a ét¢é montré concernant
I’adsorption des ions sulfate sur la goethite, I’hydroxyde de fer et ’hématite (Parffit et al.,
1977 ; Turner et Kramer, 1991).
En utilisant FTIR en solution aqueuse entre pH 3 et 5, Hug (1997), montre que les ions sulfate
forment des complexes monodentate de sphére interne sur la surface de I’hématite. Un résultat
similaire a été obtenu par ATR-FTIR (Eggleston et al., 1998).
Par ailleurs, il a été suggéré dans des travaux d’infrarouge, que les ions sulfate sont adsorbés sur
les surfaces de la goethite et le Fe(OH); comme des complexes de sphére interne bridging

bidentate (Harrison et Berkheiser, 1982).

Les contradictions apparentes dans les résultats de ces investigations, peuvent étre
attribuées aux différentes techniques analytiques utilisées, et aussi aux différences dans
I’identification des pics. Cependant, elles suggerent la possibilit¢ de formation de plusieurs

especes et la variation de la nature des complexes de surface avec les conditions de la solution.

1-2-2-2 Spectroscopie X
Le modéle d’adsorption de sphére interne par formation de complexe bridging bidentate,

a été soutenu par des analyses XPS (Martin et Smart, 1987).

En considérant que les ions sulfate s’adsorbent de la méme manicre que les ions sélénate
(SeO4), des mesures de spectroscopie EXAFS in situ, ont montré que SeOs forme des
complexes de sphére externe a l'interface goethite/eau (Hayes et al., 1987). Ces résultats ont été
défiés par Manceau et charlet (1994), qui ont conclu que SeO4 forme des complexes de surface
de sphére interne bidentate binucleaire sur la goethite et I’hydroxyde ferrique, en se basant

¢galement sur des spectres dEXAFS.
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1-2-3 Modélisation

Les modélisations apparaissent davantage comme des exercices d’ajustement de
données plutdét que comme des moyens de compréhension des phénomenes de 1’interface. En
effet, les mémes données sont remarquablement ajustées avec des parametres différents. La
signification physique de ces mod¢les est par conséquent contestée.
De nombreux modeles sont présentés dans la littérature, tous décrivent les réactions de surface

par les lois d’action de masse et les bilans de matiére (Jolivet, 1994).

Plusieurs études de modélisation ont assimilé des données d’adsorption des ions sulfate
selon différents modeles. Cependant, ces modéles de complexation de surface (SCM) ne

peuvent fournir une information structurale unique.

Les données expérimentales de 'adsorption des ions sulfate sur les hydroxydes ferriques, ont
été adaptées en utilisant le modele de double couche diffuse par formulation de complexe de
sphere interne mononucléaire et de complexe de sphére externe (Dzombak et Morel, 1990).
Hoins et ces collaborateurs (1993), ont utilisé le modele de triple couches (TLM) pour identifier
deux réactions d’adsorption de sphére interne et deux autres de sphére externe.

De leur coté, en employant le modéle de capacité constante (CCM), Person et lovgren (1996),

ont identifié¢ 2 constantes d’adsorption de sphere externe.
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2- Matériel et Méthodes
2-1 Etude macroscopique
Toutes les expériences sont réalisées en batch a la température ambiante (22-25°C) sous

air dans des béchers de 100ml.

2-1-1 Essais de Fixation
Les solutions de sulfate sont préparées a partir de sulfate de sodium dans toutes les

expériences, excepté dans le cas de 1’étude de I’effet de la nature du cation associé.

Les solutions mélanges sont préparées par la combinaison de la solution de chlorure de

fer et la solution de sulfate dans un rapport 1/1.

Dans tous les essais, les flocs d’hydroxyde ferrique, sont préparés par augmentation du
pH d’une prise d’essais de 50 ml des solutions mélanges jusqu’a la valeur désirée ; en utilisant
une solution de NaOH 1IN sous les conditions atmosphériques, afin de simuler les conditions

naturelles .

Des tests préliminaires, ont montré qu’on peut atteindre le maximum de fixation des ions
sulfate au bout de 5 minutes. Par conséquent, les suspensions formées sont agitées pendant 60
minutes, en utilisant des agitateurs magnétiques opérant a 60 t/mn pour faciliter la formation
des flocs d’hydroxyde. Les pH d’équilibre, sont mesurés et employés pour 1’évaluation des
données. Les suspensions sont centrifugées a une vitesse de 2000 rpm pendant 15 minutes, et

les surnageants sont récupérés.

2-1-1-1 Effet du pH, de la nature du cation associé et du rapport [SO42]/[Fe®]

Dans les essais d’évaluation de I’effet de la nature du cation associé, le sulfate de chaque
cation (Li", K*, Mg®") est utilisé.
Concernant 1’évaluation de I’effet de la variation du rapport [SO4>}/[Fe’’], la concentration du

fer est maintenue constante pendant que celle des ions sulfate varie.
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2-1-1- 2 Effet de I’ordre des reactifs

Afin d’examiner 1’effet de 1’ordre de I’ajout des réactifs, des expériences d’adsorption
sont réalisées par ajout de 25ml de la solution de sulfate aux échantillons des suspensions de
I’hydroxyde ferrique fraichement formées par augmentation du pH de 25 ml de la solution de

fer aux valeurs désirées.

2-1-1-3 Effet de la présence des cations métalliques
Deux types de sels sont utilisés M(NO3),, MSOj4. Des solutions mélanges sont préparées
en combinant la solution du chlorure ferrique dans HCI avec la solution de sulfate en présence

des cations métalliques sous forme nitrates, ou avec les solutions de sulfates de métaux.

2-1-1-4 Effet de la présence des anions

Les ions oxalate et acétate proviennent de leurs sels de sodium. Les ions phosphate sont
obtenus par dissolution du dihydrogéno phosphate de potassium (KH,PO4) et du hydrogéno
phosphate de sodium (Na,HPO,). Des solutions mélanges, sont préparées en combinant la

solution du chlorure ferrique dans HCI avec la solution de sulfate en présence des anions.

2-1-2 Dosage

Dans les surnageants, les concentrations résiduelles des ions sulfate sont déterminées par
méthode néphélométrique. Dans cette méthode, les ions Ba”" font précipiter les ions sulfate en
présence de HCl. Apres un temps d’équilibre, 1’absorbance est mesurée a 650nm a I’aide d’un
spectrophotométre UV-1650PC Shimadzu et comparée a une courbe d’étalonnage obtenue
préalablement.
La différence entre la concentration initiale et la concentration résiduelle, est considérée comme
adsorbée sur ’hydroxyde formé, et donne le pourcentage d’¢limination.
Il était nécessaire de prendre en considération les changements de volume dus a 1’ajout de

NaOH dans certaines expériences.

2-2 Analyse des solides
Les échantillons solides récupérés apres filtration, sont séchés a 1’air libre, afin d’éviter
toute transformation pouvant altérer leur nature ; puis analysés par les méthodes analytiques :

MEB, DRX, ATG, DSC et IR (voir chapitre I).
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3- Reésultats et Discussion
3-1 Analyse Macroscopique
3-1-1 Effet du pH

Le pH de la solution a un effet important sur I'adsorption des anions a l'interface solide -
liquide. L'effet du pH sur la fixation des ions sulfate sur la surface de I'hydroxyde de fer est
présenté dans la figure 4(courbe a), qui montre la variation de la quantité d'ions sulfate adsorbée

en fonction du pH d'équilibre de la solution.

L’adsorption commence a pH>2 et augmente jusqu’a pH~4, puis elle diminue avec
I’augmentation du pH d’équilibre de la solution. Cette tendance de variation est en accord avec
les observations faites dans d’autres études (Juang et Wu, 2002).

Le maximum d’adsorption se produit a des valeurs de pH acide dans I’intervalle [3-4], qui est
aussi en accord avec ce qui a €té noté dans d’autres études d’adsorption (Davis et Leckie, 1979 ;

Ajmal et al., 1993)

la charge de la surface des oxydes hydratés comme 1’hydroxyde de fer, est fortement liée au pH.
Les groupes —OH attirent ou libérent des protons en fonction du pH de la solution.

Par conséquent, afin de pouvoir expliquer 1’évolution de 1’adsorption en fonction du pH, on doit
prendre en considération le point de charge zéro (pHzpc). Les groupes Fe-OH dans les oxydes,
sont faiblement polarisés et donc leurs valeurs de pHzpc sont élevées (Ghanem et Mikkelsen,
1988).

Selon Parks (1966), le point de charge zéro de I’hydroxyde ferrique colloidale est au environ de
8.5. Ajmal et ces coauteurs (1993), reportent une valeur de 8.1 pour I’hydroxyde ferrique
fraichement préparé comme c’est le cas dans cette €étude. Par conséquent, la surface est
positivement chargée a pH < 8.1 ; elle est favorable pour 1’adsorption non spécifique des anions

a travers les attractions coulombiennes.

Par ailleurs, selon la distribution des groupes sur la surface d’un hydroxyde de fer (Figure 2,
chapitre II), on peut noter que, quand le pH diminue, il y’a protonation des hydroxyles
singuliers coordinnés (Fe-OH) pour produire les groupes fonctionnels Fe-OH,', et les ions
sulfate peuvent déplacer 1’eau attachée au fer (III), formant ainsi un complexe de sphere interne.

Dans les conditions de pH basique, 1’échange de ligands est moins favorable du moment que les
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groupes hydroxyles singuliers coordinnés de surface existent sous la forme Fe-O', et les liaisons

entre les ligands oxygene et le fer tendent a étre fortes (Peak et al., 1999).

Cependant, il est important de noter qu’a pH< pHzpc), la surface de I’oxyde a en général une
charge positive, mais quelques groupes Fe-OH et FeO™ sont présents (Cornell et Schwertmann
1996). Ce qui implique que la diminution de la fixation des ions sulfate avec 1’augmentation du
pH, refléte la diminution du nombre de groupes de surface Fe(OH)," et ’augmentation du
nombre des autres groupes de surface. Ce ci peut expliquer 1’évolution de I’adsorption des ions

sulfate, qui atteint un maximum puis diminue.
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Figure 4 : Evolution de la fixation des ions sulfate (Fe’*: 5.10”°M, SO, 5.10°M).
(a) SO4> ajouté avant precipitation,

(b) SO4* ajouté aprés precipitation.
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Concernant ’effet de I’ordre de 1’ajout des réactifs, on peut voir a travers la Figure 4(courbe b),
que la courbe présente la méme allure. Quantitativement, a I’exception de I’intervalle de pH du
maximum d’adsorption , la différence entre les deux systémes n’est pas importante.

A pH tres acide, la fixation des ions sulfate est légérement moins importante quand ils sont
présents durant la précipitation de I’hydroxyde. Ce qui peut étre dii a la formation du complexe
FeSO,"; qui peut contribuer a supprimer la formation des polyméres hydroxyles du fer et par
conséquent la formation de 1’oxyhydroxyde de fer (Parida et Das, 1996).

A pH supérieur a 3, I’élimination des ions sulfate est plus importante quand ils sont présents
durant la précipitation. Ce qui refléte une surface d’adsorption plus élevée, spécialement au

environ de pH = 4.

3-1-2 Effet du rapport adsorbat/adsorbant

L’effet du pH sur 1’adsorption des ions sulfate & différents rapports molaires SO,*/Fe’”,
est montré dans la Figure5. Quelque soit le rapport molaire, I’adsorption des ions sulfate
diminue avec I’augmentation du pH au dela de pH = 4. Quand il augmente, le pourcentage de
fixation diminue et le pH du maximum d’adsorption se déplace vers les faibles pH. A un pH
donné, le pourcentage d’adsorption est réduit quand la concentration des ions sulfate augmente.
Ces résultats, peuvent avoir une relation d’une part, avec le nombre fini des sites de surface et
d’autre part, avec I’augmentation relative de la concentration du complexe FeSO," en présence
d’une concentration ¢élevée en sulfate. Ce qui est confirmé par la distribution des espéces de

sulfate calculée par le programme MINTEQ.
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Figure 5: Effet du rapport molaire ([SO4*]/[Fe*'])

3-1-3 Effet de la nature du cation associé

Afin d’évaluer I’importance du cation associé dans ’adsorption des ions sulfate, des
expériences ont été réalisées en présence de H' seulement. D’autres, ont été réalisées en
présence de divers cations qui peuvent étre présents dans de tels systémes ; dans 1’objectif

d’étudier 1’effet de la charge du cation et de sa dimension.

A partir de la Figure 6 (a), on peut noter que la différence entre la sorption en présence
de Na' et en son absence, concerne le pH du maximum d’adsorption et la valeur du pH a
laquelle la sorption commence a diminuer. IIs sont moins importants dans le deuxi¢me cas.
En absence de Na', la diminution de la sorption a pH > 7 est plus rapide, impliquant un effet de

la présence de Na™ dans ce domaine de pH.
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Dans ’intervalle de pH [3.5-5.5], la sorption est aussi moins importante. A pH entre [5.5-6.5],
les deux courbes se superposent, impliquant que la présence de Na™ n’a pas d’effet dans ce
domaine de pH.

A partir des Figures 6(b) et 6(c), on remarque qu’il n’y a pas de différence significative
dans la forme des courbes. Pour tous les cations utilisés, la fixation est plus importante dans le

domaine de pH [3-4], puis elle diminue avec I’augmentation du pH d’équilibre de la solution.

Concernant les cations monovalents, 1’adsorption maximale des ions sulfate est obtenue
en présence de K™ a pH au environ de 3. A pH > 5.5, I’adsorption des ions sulfate augmente
avec la diminution du rayon ionique du cation associé suivant I’ordre K" <Na" < Li" . D’aprés
Jolivet (1994), cet ordre est celui de ’affinité de ces mémes cations pour les oxydes de fer. Il
attribue ce comportement d’adsorption au rayon ionique de la forme hydratée, et a ’habilité des

petits ions a s’approcher plus de la surface de I’hydroxyde de fer.
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Figure 6: Effet de la nature du cation associé

(Fe**: 5.10”°M, SO, 5.10°M).
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En présence de Mg”", la méme forme d’évolution de 1’adsorption est observée, mais,
au dela de pH =4, la quantité de sulfate adsorbée est Iégérement supérieure. Cette observation

peut refléter un certain effet de la charge du cation associé.

I1 a été noté, que les cations avec des valences élevées ont une habilité a former des ponds
entre les ions sulfate et les surfaces ou les colloides des sols ; induisant I’augmentation de
I’adsorption des sulfates (Chao et al., 1963).

Par ailleurs, il a été suggéré, que les ions sulfate s’approchent plus de la surface du sol en
présence des ions Ca®” qu’en présence des ions Na', & cause de la diminution de 1’épaisseur
de la double couche diffuse, qui réduit la répulsion de I’anion (Marsh et al., 1987).

Dans une autre étude, il a été reporté, que I’adsorption des métaux divalents et trivalents sur
les sols, augmente avec I’augmentation de 1’adsorption des sulfate. Mais, celle des métaux
monovalents n’est pas affectée. Les auteurs ont suggéré la formation de paires d’ions comme
mécanisme d’adsorption ; du moment que les sulfates des métaux monovalents ne forment pas
de paires d’ions (Ajwa et Tabatabai, 1995).

Dans la présente étude, ’augmentation de la fixation des ions sulfate en présence des
cations sélectionnés, montre que ’effet de la taille du cation est plus significative. La quantité
de sulfate adsorbée en présence des différents cations étudiés a pH > 5.5, suit ’ordre Li" >
Mg”™> Na">K"; qui est I’ordre inverse du rayon ionique.

L’effet de la nature du cation associé dans ce domaine de pH, peut impliquer que les ions
sulfate sont adsorbés par un mécanisme ou le cation associé¢ est retenu et donc contribue a

I’adsorption.

En général, dans Dl’intervalle de pH [3-4], ’adsorption des ions sulfate n’est pas
affectée par le type et la valence de I’ion métallique associ€, suggérant qu’a ce domaine de
pH, I’ion métallique n’a aucun role dans ce processus. A pH > 5.5 ou I’espece prédominante

des sulfate est SO4*, Ieffet du cation associé est plus prononcé.

3-1-4 Effet de la présence des métaux lourds
L’évolution de la fixation des ions sulfate en présence des métaux Cu, Zn et Cd a
pH=4, est illustrée dans la Figure 7. Cette valeur de pH, appartient au domaine de pH du

maximum d’adsorption.
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La premiére observation, est que la diminution de 1’adsorption des ions sulfate en
présence du cadmium est la plus importante pour des concentrations inférieures a 0,1M. A
I’inverse des deux autres métaux, son effet ne présente aucune évolution avec I’augmentation
de la concentration. Ce qui montre que I’interaction avec les ions sulfate peut ne pas étre en
surface de ’hydroxyde mais en solution, par formation de complexes (Benjamin et Leckie,
1982).

Par ailleurs, il a été noté qu’en raison de sa faible tendance a la polymérisation et a la
précipitation, le cadmium a particulicrement un effet sur la nature des sites de surface
(Spadini et al., 1994).

Notons que, dans une étude d’adsorption du cadmium sur la goethite en présence de plusieurs
anions par EXAFS, il a ét¢ montré que les ions sulfates occupent des sites différents de ceux

occupés par le cadmium (Collins et al., 1999).
L’évolution des effets de la présence du cuivre et du zinc au pH étudié, n’est

importante que pour les fortes concentrations , ou la diminution de la fixation des ions sulfate

est plus importante en présence du cuivre par rapport au zinc.
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Figure 7 : Evolution de la fixation des ions sulfate en présence des métaux Cu, Zn et Cd a

pH=4
Les résultats des essais d’adsorption des ions sulfate en présence du cadmium sous

forme nitrate, avec une concentrations 10 fois supérieure a celle des ions sulfate, montrent a

partir de la Figure 8, une diminution significative de I’adsorption.
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Ceux en présence du cuivre, montrent a partir de la Figure

I’adsorption dans I’intervalle de pH 4,5-7.,5.
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Figure 8: Evolution de la fixation des ions sulfate en présence du cadmium
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Figure 9: Evolution de la fixation des ions sulfate en présence du cuivre

pH

9, une augmentation de

La présence des ions nitrates, semble ne pas avoir d’effet sur I’adsorption des ions

sulfate. Il a été noté que pour des concentration en nitrates 10 fois supérieure a celles des ions

sulfate, ’augmentation de 1’attraction due a la charge divalente des ions sulfates compense la

différence de concentrations (Juang et Wu, 2002).
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La comparaison de I’évolution des taux d’adsorption des ions sulfate en absence et en
présence des ions Cu’” et Zn*" dans les systémes binaires (Figure 10, 11), montre
l'importance de 'effet du pH. Dans le cas du cuivre, l'adsorption augmente 1égerement dans le
domaine de pH [4.3-5.8] . A pH< 5.5, ’augmentation est significative dans le cas du zinc. Ces
résultats sont en partie en accord avec ceux obtenus dans d'autres études. Cependant, les
concentrations en sulfates utilisées dans ces études sont inférieures a celle utilisée dans ce
travail.

Ali et Dzombak (1996), ont observé une légere augmentation de 1'adsorption des ions sulfate
sur la surface de la goethite en présence du cuivre dans la gamme de pH 4< pH<6. Par
ailleurs, il a été noté que cette adsorption est inhibée dans le systéme binaire Cu-SOy4 (Juang
et Wu, 2002).

Elzinga et ses collaborateurs (2001), ont expliqué I’augmentation de 1’adsorption des ions
sulfate sur la goethite en présence du plomb, par la formation des complexes ternaires et la

formation additionnelle des complexes électrostatiques.

L’ adsorption quantitative du zinc sur les oxyhydroxydes de fer, n’a été observée qu’a pH
¢levé (Lehmann et al., 1999). Ce qui suggere que son effet observé a pH acide, peut étre

attribué a la formation de complexe ternaire.

L’augmentation de 1’adsorption des ions sulfate en présence du cuivre sous forme
nitrate, est plus importante que celle observée dans le systéme binaire (CuSOj). En prenant en
considération le fait que I’adsorption du cuivre a partir d’une solution de Cu(NOs3); a un faible
effet sur le potentiel zéta de la suspension de la goethite (Juang et wu, 2002), on peut aussi

suggérer la possibilité de formation de complexe ternaire.

Dans les systémes binaires, l'effet inhibiteur des ions Cu®" et Zn®", est manifesté a pH

supérieur a 5.5.
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Figure 10 : Evolution de la fixation des ions sulfate dans le systeme binaire CuSO4
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Figure 11 : Evolution de la fixation des ions sulfate dans le systeme binaire ZnSO4

3-1-5 Effet de la présence des anions
3-1-5-1 Effet de la présence des ions Oxalate

En général, 1’adsorption des ligands organiques, est principalement dominée par les

effets ¢lectrostatiques (Cornell et Schwertmann, 1996).

Comme c’est illustré dans la Figure 12, I’effet de la présence des ions oxalate a une

concentration inférieure a celle des ions sulfate, est observé dans le domaine de pH 3.5 -5 qui
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est proche du pk, de I’acide oxalique. Ce ci peut étre expliqué par I’importance de la fixation
des ions oxalate. Les anions des acides qui se dissocient partiellement (comme I’acide
oxalique), sont plus adsorbés a pH proche de leurs pK (Liu et al., 1999). En plus, il a été noté
que 1’adsorption des ions oxalate sur les oxydes de fer est rapide (Cornell et Schwertmann,
1996).

Au dela de ce domaine de pH, aucun effet n’est observé pour la faible concentration (2,5mM).
Pour les deux autres concentrations, une diminution importante de la fixation est observée.
Aucune adsorption n’est observée au dela de pH 5 et 4,5 respectivement. Ce qui montre que la
concentration des ions oxalate est un parametre important dans I’inhibition de 1’adsorption des
ions sulfate par I’hydroxyde de fer.

Ces résultats, sont en accord avec les résultats d’une étude sur I’adsorption des ions sulfate sur
la goethite en présence des ions oxalate. Les auteurs ont trouvé que les ions oxalate inhibent
fortement 1’adsorption des ions sulfate dans un environnement 1égérement acide entre pH4,0

et 5 (Liu et al., 1999).

Cependant, la formation des complexes d’oxalate de fer, peut étre responsable de la formation

limitée de I’hydroxyde, puisque ’anion est présent quand I’oxyde précipite.
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Figure 12 : Evolution de la fixation des ions sulfate en présence des ions C2042'
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3-1-5-2Effet de la présence des ions acétate

Pour toutes les concentrations en ions acétate, la rétention des ions sulfate diminue
dans le domaine de pH 3.4-5.6. L’effet le plus important est observé a pH ~ 4.3 qui est proche
du pk de Il’acide acétique. L’adsorption maximale des ions acétate sur y-alumina a été
observée a pH=pka. Elle a été attribuée a la sorption préférentiel de la forme déprotonée
(Alliot et al., 2005).
L’augmentation de la concentration des ions acétate, n’a pas un effet important sur
I’adsorption des ions sulfate ; suggérant 1’absence de compétition des deux ions pour les

mémes sites de surface.

En général, la compétition entre les anions inorganiques et les acides organiques, a été
observée dans plusieurs études d’adsorption. Nagarayah et ces collaborateurs (1970), ont
montré que les anions organiques tels que les ions oxalate, sont trés efficaces dans la
réduction de I’adsorption des ions phosphate sur la kaolinite et la goethite. Par ailleurs, il a été
noté que les acides organiques contenant les groupes carboxyliques, réduisent le nombre des

sites de surface disponibles pour 1’adsorption des anions inorganiques (Inspeek, 1989).
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Figure 13 : Evolution de la fixation des ions sulfate en présence des ions CH;COO"
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3-1-5-3 Effet de la présence des ions phosphate

L’adsorption des ions sulfate est inhibée le long du domaine de pH ¢étudié pour toutes
les concentrations. L’effet des ions phosphate parait plus important que ceux des autres
ligands (Figure 13). Il est plus important & pH supérieur a 4. Quand la concentration des ions
phosphate augmente, le taux d’adsorption des ions sulfate diminue fortement. L’adsorption
est totalement inhibée a pH supérieur a 6, ou aucune adsorption n’est enregistrée pour la
concentration de 10mM.
Un effet de concentration similaire a été¢ observé dans plusieurs études. Ainsi, Liu et ces
coauteurs (1999), ont remarqué que quand les ions sulfate et phosphate sont ajoutés a la
goethite a des concentrations totales égales, I’adsorption des ions sulfate est largement
diminuée.
A des concentrations différentes, il a été observé que les ions phosphate entrainent une
importante diminution de I’adsorption des ions sulfate. Ainsi, a un rapport molaire PO4/SO4
compris entre 0,17 et 1, ’adsorption des ions sulfate diminue de 70% a 90% ; pour un rapport
molaire >1, des quantités négligeables de sulfate sont adsorbées sur la goethite (Geelhoed et
al. 1997).
Horany (2004), a noté dans son étude d’adsorption des ions sulfate et phosphate sur nano-
Fe,0;, qu’a des valeurs de pH pas trés faibles (pH>2) et a un rapport de concentrations
phosphate /sulfate élevé, les ions phosphate déplacent les ions sulfate marqués.

Par ailleurs, il a été noté que le caractére polyprotique du ligand phosphate, implique
que son adsorption se produit le long d’un important domaine de pH. Elle est maximale a
faible pH et diminue graduellement avec 1’augmentation du pH. La pente de I’enveloppe de
I’adsorption change a chaque valeur de pka de 1’acide (Cornell et Schwertmann, 1996). Ce qui

explique son important effet a pH supérieur a 6 méme a faible concentration.

Comme il a été montré que les ions phosphate s’adsorbent mieux que les ions sulfate (Liu et
al., 1999), on peut justifier leur important effet, par la liaison forte a la surface de 1’hydroxyde
relativement au sulfate. Surtout que, I’interaction des anions pour 1’adsorption peut étre due
aussi a I’effet de 1’adsorption sur la charge de la surface, en plus de la compétition directe

pour les sites de sorption.

Cependant, nous devons prendre en considération le fait que les ions phosphate a des
quantités suffisantes, limitent ’hydrolyse des cations Fe'™ (Rose et al., 1996 ; Rose et al.,

1997).
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Figure 14 : Evolution de la fixation des ions sulfate en présence des ions phosphate

Conclusion

Les résultats macroscopiques, montrent que la fixation des ions sulfate est fortement
liée au pH. Son maximum est enregistré¢ dans I’intervalle de pH [3-4]. L’effet de la nature du
cation associ¢ est important a pH >5.5. Il est essentiellement en relation avec la taille du

cation.

Les effets de la présence des métaux lourds, dépendent du métal et du pH. L'effet de la
présence du cadmium semble étre le plus important. Il provoque la diminution de la fixation

des ions sulfate de manicre significative.
L’inhibition de 1’adsorption des ions sulfate sur la surface de I’hydroxyde en présence du

cuivre et du zinc est observée surtout a pH>5.5.

Les ions oxalate et phosphate inhibent fortement la fixation des ions sulfate, a I’inverse des

ions acétate qui ne montrent pas d’effet significatif.
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3-2. Analyse des échantillons solides
Evaluation du mecanisme de fixation

Des expériences ont été réalisées sur une gamme de valeurs de pH. Des études
d’adsorption des ions sulfate sur la goethite ont montré que leur mécanisme de sorption

dépend du pH (Peak et al., 1999 ; Ostergren et al., 2000 ; Wijnja et Schulthess, 2000).

3-2-1. Analyse DRX et EDS :
La fixation des ions sulfate sur la surface de I’hydroxyde est confirmée par analyse
EDS (Figure 15). La présence de Cl est en relation avec le pH acide, ou la surface est

caractérisée par une charge positive.

Figure 15 : Spectre de 1’analyse X de I’échantillon solide obtenu en présence de SO4>

a pH=4.
La présence des sulfates a la surface de I’hydroxyde, provoque un changement dans les

diagrammes DRX par rapport a ceux enregistrés pour 1’hydroxyde seul (Figure 16). Ce qui

refléte une forte interaction des ions avec la surface de 1’hydroxyde.
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Concernant le spectre de 1’échantillon préparé a pH=4, on observe un déplacement de la

premiére large bande vers des valeurs 20 plus faibles et la disparition de la deuxiéme large

bande.

Dans une étude sur I’élimination de 1’arsenic par coprécipitation avec le ferrihydrite, il a été
noté que 1’adsorption rapide de 1’arséniate sur les cristallites primaires du ferrihydrite, retarde
la croissance des cristaux. Elle méne a une déformation de la structure de surface des

cristallites du ferrihydrite (Richmond et al., 2004).

Dans le diagramme de I’échantillon préparé a pH=6, on observe les deux bandes du 2-line

ferrihydrite, en plus d’un pic a une valeur 20 plus faible, qui peut étre attribué a la formation

d’une phase de sulfate d’hydroxyde.

[{an)

28 (deg.)

Figure 16 : Spectres DRX des échantillons solides en présence des sulfate
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3-2-2. Analyses thermiques:

Les résultats des analyses thermogravimétriques (ATG), sont présentés dans le Tableau
2.
Les pertes de masse se produisant a température inférieure a 200°C, sont attribuées a la perte

de I’eau.

Par comparaison avec les résultats obtenus pour les échantillons de I’hydroxyde seul (Tableau
6, chapitre II), on remarque qu’en présence des ions sulfate, les échantillons perdent moins de
masse, impliquant que les ions sulfate ont remplacé les ions hydroxyle. Ce ci est confirmé par
les analyses DSC, ou les pics correspondants sont d’une intensit¢ moins importante (Figure

17).

Tableau 2: Pertes de masse déterminées par ATG

Echantillon pH Température (°C) Am (%)
HFO + SO, 4 200 2.0
400 11.0
900 20.0
HFO + SO, 6 200 2.8
400 13.5
900 21.7

Les pics de DSC observés pour les échantillons de 1’hydroxyde seul, disparaissent en
présence des ions sulfate. Ils sont remplacés par des pics se produisant a des température plus
¢levées. Ce qui implique une forte interaction, et donc formation de complexes de sphere

interne qui immobilisent la structure de 1’hydroxyde.
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Figure 17 : Courbes DSC des échantillons solides obtenus en présence des ions sulfate
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3-2-3. IR:
3-2-3-1 Effet du pH

L’interprétation des spectres est basée sur le nombre des bandes observées dans
I’intervalle de longueurs d’onde (900 a 1300 cm™). En prenant en considération que les
localisations exactes des pics, dépendent de la quantité de sulfate présente et de la quantité

d’eau de surface (Turner et Kramer, 1991).

La procédure de séchage utilisée dans notre étude, laisse une quantité non négligeable
d’eau sur les surfaces des solides. Ce ci est montré dans les spectres IR par la présence des
bandes qui proviennent des vibrations des molécules d’eau aux longueurs d’onde au environ

de 1624-1635 cm™ (Zhang et al., 2003).

Dans le domaine de pH étudié, on peut envisager la possibilité d’existence de plus d’un
mécanisme d’adsorption, en fonction du pH qui affecte la spéciation des sulfate.
Il a ét¢ montré que les ions sulfate sont protonés a I’interface goethite/eau a pH inférieur a 5
(Peak et al., 1999). Par ailleurs, il a été suggéré par des calculs de modélisation, qu’a pH
inférieur a 5.5, la protonation de sulfate adsorbé sur I’oxyhydroxyde de fer amorphe devient

significative, et les espéces SO4~ et HSO, sont adsorbées (Herlihy et Mills, 1989).

La figure 18, représente les spectres IR des solides préparés en présence des ions sulfate
et obtenus a différents pH d’équilibre. L’apparition de nouvelles bandes dans le domaine 900 -
1300 cm™', indique la coordination des sulfates avec les sites de surface de 1’hydroxyde.
Quelque soit le pH, la symétrie des ions sulfate est diminuée, la bande v; autour de 980cm '
devient active dans I’infrarouge, et montre que la symétrie tétraédrique de l'ion sulfate libre est
détruite. La bande vs se divise en deux bandes distinctes (1055.0 cm™, 1124.4 cm ™) a pH
5.75, reflétant la symétrie Cs, (Borda et al., 2004) . Ce qui est en accord avec la formation de

complexe de surface de sphére interne monodentate.

Quand le pH diminue, le spectre montre un épaulement qui devient distinct a pH 3.10 a une
longueur d’onde supérieure & 1150 cm™. Cet épaulement peut refléter la division de la bande v;
en trois bandes ; ce qui est en accord avec la formation de complexe de surface de sphere

interne bidentate.
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Hug (1997), a noté que I’effet du séchage des échantillons est reflété par I’apparition d’un
quatriéme pic au environ de 1200cm™, induisant un changement de coordination monodentate
a bidentate. Dans la méme étude, 1’auteur a reporté que ce ci a été observé quand 1’échantillon
est séché a 120°C.

Dans la présente étude, les échantillons sont séchés a 1’air a température plus faible.
L’apparition de I’épaulement est apparemment en relation avec la diminution du pH ; surtout
que les échantillons sont traités de la méme manicre .

Par comparaison des positions des pics avec celles données dans la littérature (Hug 1997, Peak
et al., 1999), on peut suggéré la formation de complexe monodentate avec interaction avec les
protons (ponts d’hydrogéne) ou bien formation de complexe fer (III) bisulfate Fe-HSO4> (Hug,
1997). Mais, comme I’épaulement est observé aussi pour les échantillon préparés a pH >5, on

favorise le premier mécanisme.
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Figure 18a : Spectre IR de I’échantillon d’hydroxyde de fer

en présence des ions sulfate a pH=3.10
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Figure 18b : Evolution des spectres IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate
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3-2-3-2 Effet de la nature du cation associé

Les spectres IR enregistrés en présence des différents cations associé€s pour des valeurs
de pH variant de 4.64 a 5.31(Figure 19), ne montrent aucune différence par rapport a ceux
présentés dans la Figure 18. Ce qui indique que la nature du cation associé n’a aucun effet sur

I’interaction des sulfates avec la surface de I’hydroxyde dans ce domaine de pH.

1000.0

Figure 19 : Spectres IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate associés a :

a K b:Li';c: Mg2+.
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3-2-3-3 Effet de la présence des métaux lourds

Les spectres IR des solides préparés en présence du cuivre (102M), sont présentés
dans la Figure 20. On remarque une méme évolution en fonction du pH que celle observée
dans la Figure 18, sauf que pour 1’échantillon préparé a pH = 5.4, I’épaulement observé a une

longueur d’onde supérieure 2 1100cm™ est moins important, reflétant un certain effet.

Concernant la concentration de 10"'M, Deffet de la présence du cuivre parait plus important.
Les bandes enregistrées sont déplacées par rapport aux autres échantillons. La bande observée
a 1066 cm™ est faible par rapport a celle observée a 1118 cm™ ; ce qui peut indiquer la
formation de complexe de sphére externe. L’épaulement enregistré pour les échantillons

préparés pour I’évaluation de 1’effet du pH disparait.

L’effet de la présence du zinc est observé a travers le spectre de 1’échantillon préparé en
utilisant ZnSO4 a pH =5.22 . Les fréquences des bandes montrent 1’existence de complexe de

sphére interne. La méme observation est enregistrée en présence du cadmium.

Les pics enregistrés au environ de 1384cm™ pour les concentrations métalliques élevées,
montrent la fixation des ions nitrate (Harrison et Berkheiser, 1982). Ils n’ont pas été observés
pour les faibles concentrations. Ce qui confirme I’effet de la charge des ions sulfate par

rapport a la concentration des ions nitrate noté dans 1’étude macroscopique.
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pH=4.24

Figure 20: Spectres IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate
et des ions Cu®* (10°M)

82



Figure 21: Spectre IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate
et des jons Cu*" (10"'M), pH=5.69

1000.0

Figure 22: Spectre IR de I’hydroxyde de fer en présence de CuSO4, pH=4.03
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Figure 23: Spectre IR de I’hydroxyde de fer en présence de ZuSO,, pH=5.22

1000.0

Figure 24: Spectre IR de I’hydroxyde de fer en présence de
Cd(NOs), (10"'M) pH=5.85
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3-2-3-4 Effet de la présence des anions.

Quand deux ligands ou plus sont ajoutés comme un mélange a un minerai de charge
variable, les formes chimiques de chaque ligand adsorbé (complexes binucleaire et
mononucleair) et leurs distributions relatives, peuvent étre différentes de celles présentes quand

le ligand est ajouté seul (Liu et al., 1999).

3-2-3-4-1Effet de la présence des ions oxalate

Le spectres IR obtenu en présence des ions oxalate a pH 3.48 (Figure 25), montre que
les ions sulfate sont liés a la surface de 1’hydroxyde par la formation de complexe de sphére
interne. L’ apparition des pics a 1272.9 et 1404.1 qui sont différents de ceux des ions oxalate
aqueux, montre que 1’oxalate est 1i¢ a la surface de I’hydroxyde.

Dans la gamme de pH utilisée, les ions oxalate peuvent s’adsorber sous les formes HC,04 et

C,04> (Janusz et Matysek, 2006).

Selon Jolivet (1994), les anions polycarboxylate tel que 1’oxalate, exercent un role
pontant. Ils sont susceptibles de s’adsorber en mettant en jeu en plus de la liaison par les

groupes carboxylates, la fonction alcool qui peut étre déprotonée et coordinée en surface.

Par comparaison avec les résultats d’une étude sur I’adsorption des ions oxalate sur
TiO, (Hug et Sulzberger, 1994), on peut attribuer les pics observés, a la formation de
complexe de coordination de sphére interne d’oxalate avec I’hydroxyde de fer. Dans cette
méme étude, il a été noté que les pics observés a 1725 et a 1738 cm™ surgissent des vibrations
vas (C=0) en accord avec la position de ces vibrations dans Me(Ox);.3 (Nakamoto, 1997).
Les pics a 1230 et 1240cm™ peuvent étre comparés a vs(CO) + 8(0-C=0) et les pics a 1409
cm’ & vs(C-O) + vs(C-C) dans les composés [Me(Ox)y]z .
Janusz et Matysek (2006), citent des études réalisées par ATR-FTIR, ou les auteurs observent
les liaisons v(C=0) a 1712 et 1692cm™, v(C-0) v(C-C) a 1415 cm™, v(C-O) + §(0-C=0) a
1268cm™ (Weisz et al. 2000; 2001) . Alors qu’il ont enregistré a pH = 3.4 par DRS (Diffuse
Reflectance Spectroscopy), les bandes v(C=0) a 1717.15 et 1697.52, v(C-O) v(C-C) a
1408.26 ; v(C-0) +8(0-C=0) 4 1255.98 cm” .
La forte liaison des ions oxalate, explique I’effet quantitative observé dans 1’¢tude

macroscopique.
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1000.0

Figure 25: Spectre IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate
et oxalate (10mM pH=3.48)

3-2-3-4-2 Effet de la présence des ions acétate

Aucun effet n’est observé en présence des ions acétate concernant la coordination des
sulfates. La formation de complexe de sphére interne est montrée par les pics obtenus a 977.6 ;
1049.2 ; 1125.4 cm™. Des nouveaux pics sont observés a 1429.2 et 1541.0, avec un épaulement
au environ de 1370 cm™ a pH 4.35. Ils sont attribués aux ions acétate (Rodes et al., 1994).
L’absence des pics a 1277 et 1710 relatifs a CH3;COOH, montre qu’il s’agit de la forme

déprotonée de I’acétate.

Il a été indiqué, par comparaison des spectres IR d’une poudre de TiO, traitée par des
acides organiques avec ceux des acides pures, que les acides organiques interagissent avec la
surface de I’oxyde via le group carboxylique. Les vibrations vas (COO") et vs(COQO), ont été
observées & 1416 et 1509 cm™ respectivement (Ojami et al 2006). Rodes et ses collaborateurs
(1994), ont observé dans leur étude d’adsorption des acétates sur des électrodes de platine (Pt)
par spectroscopie FTIR in situ, la bande caractéristique associée a I’espece acétate adsorbée au

environ de 1420 cm™.
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Figure 26: Spectre IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate
et acétate (10mM )

3-2-3-4-3 Effet de la présence des ions phosphate

L’ion libre PO4" a une symétrie tétragonale (Td), similaire a I’ions sulfate. La

majorité des auteurs, suggerent que les mécanismes d’adsorption des ions sulfate et phosphate
sont identiques. Il est nécessaire de noter qu’il est difficile de différencier les bandes
attribuées aux ions sulfates de celles attribuées aux ions phosphate.
Persson et ses coauteurs (1996), ont observé dans leur étude d’adsorption des ions phosphate
sur la goethite a faible pH, deux bandes prédominantes a 1001 et 1178 cm’ et une troisiéme
faible 4 876 cm™'. Par augmentation du pH, deux fortes bandes apparaissent a 1049 et 1122
cm™.

A partir de la Figure 26, on peut noter que pour les concentrations de phosphate de
2.5mM et 5SmM, le dédoublement de la bande est moins important, aucun nouveau pic n’est
observé. L’interférence entre les pics attribués aux ions sulfate et ceux attribués aux ions
phosphate est possible.

Pour les fortes concentrations, la bande observée dans le domaine 900 -1200cm™ est large. Elle

n’est pas bien résolue, rendant I’interprétation difficile. Cependant, la disparition des bandes de
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sphére interne (par 1’absence de la division de la bande), montre que I’effet de la présence des
ions phosphate sur le mécanisme de fixation des ions sulfate est important. Dans ce cas, la
formation de complexe de sphére externe est plus probable. Par ailleurs, la prédominance des
especes de surface de phosphate peut étre aussi a 1’origine de la bande large observée (Person

et al., 1996).
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d pH=4.6

Figure 27: Spectres IR de I’hydroxyde de fer en présence des ions sulfate
et phosphate (a: 2.5mM ; b :5mM ; ¢ :10mM ; d :20mM)
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Conclusion

Les résultats des analyses des échantillons solides, montrent que les ions sulfate sont
fortement liés a la surface de I’hydroxyde. Les spectres infrarouge, montrent la formation de

complexe monodentate de sphere interne.
I’évolution des spectres IR en présence des différents cations et anions étudi€s, montre

que I’effet de la présence des ions phosphate est le plus important. La formation de complexe

de sphére externe en leur présence est plus probable.
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Adsorption des cations - cas des ions cuivre(ll)

1 Synthése Bibliographique
1-1- Adsorption des Cations sur les surfaces des oxydes

Les cations des métaux lourds peuvent former des complexes de sphére interne, ou il
n'y a aucune molécule d’eau interposée entre le groupe fonctionnel de surface et I’ion
métallique qui lui est lié :

=SOH + M*" SsOM™ + H'

ou des complexes de sphere externe :

=SOH + M*" SO-M*+ H'

ou bien, des complexes de sphére externe monohydratés :

=SOH + M*" + H,0 SO-MOH + 2H"

(=S-OH représente un groupe fonctionnel de surface) (Christ et Kretzschmar, 1999).

Les complexes de sphére interne induisent des liaisons de coordination. Ils sont en
général plus stables que les complexes de sphére externe, ou les liaisons sont de type
¢lectrostatique.

La notion d’adsorption spécifique, introduit 1’existence d’une ou de plusieurs liaisons
chimiques entre 1’ion métallique de la solution et un (des) anion(s) appartenant a la surface du
solide.

Les oxydes amorphes peuvent former des complexes de sphére interne ou externe avec

différents ions métalliques (Kim et al., 2004) .

Les cations non hydrolysables et structurants tels que Li" et Na', s’adsorbent sur des
oxydes lorsque la surface est négativement chargée (pH>PCN). Les ions sont attirés vers la
surface par des forces non spécifiques.

En terme de chimie de coordination, les ions forment avec la surface des paires d’ions ou des

complexes a sphere externe (Jolivet, 1994).

Les cations aisément hydrolysables tels que, Zn(II), Cd (II), Hg(IT), Pb(II), AI(III) et
les ¢éléments de transition, ont une trés forte affinité pour les surfaces des oxydes. Leur
adsorption peut s’effectuer contre les forces répulsives électrostatiques a des pH inférieurs au
PCN de I'oxyde (Jolivet, 1994). Elle implique une certaine interaction covalente entre 1'ion

métallique et les atomes d'oxygene donneurs d'électron a la surface (Stumm, 1992).
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En général, les métaux susceptibles de former naturellement des complexes hydroxy,
sont plus facilement spécifiquement adsorbés. La valeur de la constante d’équilibre (pk) de la
réaction :

M + H,0 MOH' + H'

détermine les propriétés d’adsorption de chaque cation métallique ; dans le sens ou une
diminution de la valeur du pk correspond a une augmentation de la facult¢ du cation
métallique a étre adsorbé (Georgeand, 1999).

Il a été noté, qu’il existe une corrélation modérément bonne entre l'adsorption d'un ion
métallique et ses propriétés d'hydrolyse (Kinniburgh et al., 1976), et que les especes

hydrolysées sont importantes dans 1'adsorption de la plupart des métaux (Sparks et al., 1995).

L’adsorption des cations dépend fortement du pH. Elle augmente avec I’augmentation
du pH. La représentation de I’évolution de l'adsorption des cations en fonction du pH est
sigmoidale ; 1’adsorption augmente de 0 a 100 % de la quantité ajoutée dans un intervalle
étroit de 1-2 unités de pH. Les données sont généralement présentées sous forme de
pourcentage adsorbé en fonction du pH (Figure 1) (Cornell et Schwertmann, 1996 ; Dzombak
et Morel, 1990).

Le pH ou le phénoméne d’adsorption intervient, ou tout au moins débute est toujours inférieur

a celui ou les cations seuls en solution sont hydrolysés ou précipitent (Jolivet, 1994).

L'adsorption des cations est accompagnée de libération des protons. Le nombre de
protons libérés par cation adsorbé peut étre un pour les complexes de surface mononucléaire
ou deux pour les complexes binucléare.

La situation n'est souvent pas aussi simple, la valeur du nombre de protons libérés est
fréquemment entre un et deux. Ces valeurs intermédiaires, ont été attribuées a la formation de
deux types d'especes de surface, et a la présence de différents sites de surface (Cornell et

Schwertmann, 1996).
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Figure 1: Courbes d’adsorption des cations métalliques sur les surfaces de a) SiO,

amorphe ; b) gel d’ox-hydroxyde de Fe(III) ; c¢) gel d’oxy-hydroxyde de AI(III) (Yong, 1998).

De nombreuses études ont montré que 1’adsorption des métaux lourds sur les surfaces
des oxydes hydratés, est un processus a deux étapes.
Ainsi, Benjamin et Leckie (1981), ont montré que l'adsorption du Cd, Zn, Cu, et Pb sur
I'oxyhydroxyde de fer amorphe est caractérisée par une premiere €tape rapide suivie d'une

deuxiéme beaucoup plus lente.

Il a été montré que la diffusion intraparticlaire des métaux lourds dans les hydroxydes,
est une étape critique dans la sorption. Elle joue un réle important dans leur devenir et leur
transport dans I’environnement.

En ¢étudiant l'adsorption du cadmium sur des hydroxydes d'aluminium, Papelis et ces
collaborateurs  (1995), ont suggéré que sa fixation est contrélée par la diffusion

interparticulaire.
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1-2 Adsorption des métaux sur les oxydes de fer

L'adsorption des cations sur les oxydes de fer peut étre spécifique ou non spécifique.

L'adsorption non spécifique des cations dépend fortement de la force ionique. Elle

implique la formation de paire d'ion (Cornell et Schwertmann, 1996) :
=FeO" + M*" =———  =FeOM”’

L’adsorption spécifique implique l'interaction avec les groupes hydroxyle déprotonés

de la surface, pour former des complexes de sphére interne mono et binucleare.
=Fe-OH + M*" =—— =FeOM“" +H"

=(FeOH), + MY —=———  =(Fe-0),M%*? +2H"

. {(Feo),M? 1T

, e FeOM @ Y[H~] g
: {FeOH f[m?

' eFeOH jMZ* ]

Les cations trivalents semblent s’adsorber en tant qu'espéce hydroxo de surface :

=FeOH + A" + H,0 =Fe-O-AlIOH" +2H"

Les oxydes de fer adsorbent facilement les métaux lourds. Par conséquent, ils
influencent leur mobilité dans 1'écosystéme. Habituellement, I’adsorption de ces cations
métalliques, est formation rapide des complexes de sphére interne ; exigeant la dissociation
d'une molécule d'eau de la sphere d’hydratation du fer (Cornell et Schwertmann, 1996).

De nombreuses études sur I'adsorption des métaux traces sur les oxydes de fer peuvent étre
trouvées dans la littérature (Benjamin et Lekie, 1981; Crawford et Harding, 1993 ; Spadini et
al, 1994).

Les facteurs les plus importants affectant l'adsorption des métaux sur les oxydes de fer,

sont le pH (variable principale), le rapport adsorbat/adsorbant et la température.
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Avec l'augmentation du pH, la charge positive de la surface de I’oxyde diminue, diminuant de
ce fait la force coulombienne répulsive imposée au cation adsorbé.

Il a été observé que l'adsorption du cuivre sur la goethite, augmente linéairement avec sa
concentration en solution. Une augmentation d’une unité pH (par exemple., de pH 7 a pH 8),
donne une diminution de deux unités logarithmiques de la concentration libre en Cu (Buerge-

weirich et al., 2002).

L'augmentation de la température du systéme, favorise la fixation des cations. Il a été noté
que quand la température s’¢leve de 10 a 70°c, les maximum d'adsorption de Zn, Cu, Pb et Cd
sur la goethite se déplacent vers les faibles pH (Cornell et Schwertmann, 1996).

La Figure 2, représente 1’évolution de 1’adsorption des cations en fonction du rapport

sorbat/adsorbant.

75 -

50 |-

25

pH
Figure 2 : Evolution de 1’adsorption des cations en fonction du rapport sorbat/sorbent (la

fleche indique I’augmentation du rapport) (Dzombak et Morel, 1990)

1-3 Mécanismes d’adsorption

En fonction de la nature de l'interaction, les métaux peuvent avoir des différentes
solubilités qui peuvent affecter leur disponibilité et mobilité environnementales d’une part , et
l'efficacité de leur élimination pendant le traitement des eaux usées quand ces oxydes sont

utilisés d’autre part.
Macroscopiquement, 1’adsorption de sphere interne est suggérée par le fait que la force

ionique n’a pas d’effet sur la fixation. Elle se produit aussi a des pH inférieurs au pHpzc, ou la

surface minérale est positivement chargée.
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Selon les concentrations relatives des métaux et des hydroxydes, les interactions de
surfaces entre eux incluent (Karthikeyan, 1997) :
a) Adsorption : formation d'un complexe de surface de I’oxyde et du métal (sphére interne
ou externe) qui peut étre mono-ou multidentate ;
b) Précipitation de surface: formation d'une phase solide tridimensionnelle, formée par la
nucléation hétérogeéne sur la surface de I’oxyde (Lutzenkirchen et Behra, 1996) ;

c¢) Coprecipitation ou formation de solution solide.

Ces trois processus peuvent agir simultanément, et il est difficile de les distinguer sans utiliser
des méthodes analytiques moléculaires microscopiques avancées (Xu et al., 1994). Ils
different du fait que la précipitation de surface implique 1’ordre tridimensionnelle de l'espece

adsorbée, cependant, 1'adsorption est un processus bidimensionnel.

Concernant la coprécipitation durant la formation des précipités primaires
d’hydroxyde de fer, son mécanisme peut inclure :
a) I’adsorption du cation sur les colloides de I’hydroxyde fraichement préparé ;
b) la formation d’une solution solide par incorporation du cation dans la matrice de
I’hydroxyde ;
¢) I’occlusion mécanique du cation de la solution par le précipité

d) une combinaison de ces processus ( Karthikeyan, 1997).

La formation d'un hydroxyde mélange pendant la coprecipitation des métaux lourds avec
I’hydroxyde de fer, a été montrée en utilisant la spectroscopie EXAFS.

Charlet et Manceau (1993), ont trouvé qu’une solution solide (Fe0.99Cr0.0100H)(s) est
formée avec une structure et une solubilité différentes de celles de Cr(OH);(s) pure ou Cr

adsorbé sur I’hydroxyde durant la coprecipitation de Cr.

A partir des spectre d” EXAFS, Spadini et ses coauteurs (1994), ont indiqué que quand Cd*"
coprecipite avec la goethite (a-Fe-OOH), les atomes de cadmium se substituent au atomes de

fer, donnant la formation d’une phase mélange [o(Cd0.005Fe0.995)O0H].

I1 a été reporté que Cu peut remplacer Fe jusqu'a 9 mol% dans I’hématite. En considérant que
la différence des rayon ioniques de Cu®" (0.073nm) et Fe*"(0.065nm), est dans les limites de

tolérance pour la substitution isomorphe (Cornell, 1988).
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Karthikeyan (1997), cite une ancienne étude de coprécipitation de Cu®" avec I’hydroxyde de
fer (Kolthoff et Moskovitz, 1937), ou a partir de 1’observation que 1’augmentation de la
température n’a pas d’effet sur la quantité coprécipitée, il a été suggéré 1’adsorption du cuivre
durant la croissance de 1’hydroxyde ou la formation d’un oxyde mélange. Les auteurs

mentionnent également la formation lente du ferrite de cuivre pendant la coprecipitation.

2- Matériel et méthodes
2-1 Etude macroscopique

Le nitrate de cuivre (Cu(NO;),,3H,0), est utilis€ comme source des ions cuivrique.
Une solution mére de concentration 10°M dans ’eau distillée est préparée. Les autres

solutions de cuivre utilisées sont préparées par dilution de cette solution avant chaque essai.

Toutes les expériences sont réalisées en batch, a la température ambiante (22-25°C),

sous air dans des béchers de 100ml.

Afin de réaliser la coprecipitation, les ions Cu®" sont ajoutés avant la précipitation de
I’hydroxyde. Pour cela, des solutions mélanges sont préparées par la combinaison de la

solution de fer et la solution de cuivre dans un rapport 1/1.

Dans tous les essais, les flocs d’hydroxyde ferrique sont préparés par augmentation du
pH d’une prise d’essais de 50 ml des solutions mélanges jusqu’a la valeur désirée, en utilisant
une solution de NaOH 1N sous les conditions atmosphériques, afin de simuler les conditions

naturelles .

Les suspensions formées, sont agitées pendant 60 minutes, en utilisant des agitateurs
magnétiques, opérant a 60 t/mn pour faciliter la formation des flocs d’hydroxyde. Apres
agitation, les pH d’équilibre sont mesurés, et les suspensions sont centrifugées a une vitesse

de 2000 rpm pendant 15 minutes.
2-1-1 Effets du pH et des concentrations

’ . . . , e . . . + iy ..
L’évolution de la fixation du cuivre par coprécipitation avec les ions Fe’”, a été suivie

en fonction du pH pour différentes concentrations de fer et de cuivre.
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2-1-2 Effets de la présence des ions compétiteurs

La compétition entre le cuivre et d’autres cations ou anions souvent présents dans les
milieux aquatiques, est étudiée par introduction des ions cuivre et des anions ou des cations
simultanément. En maintenant constante la concentration des ions cuivriques (5.10°M) et en
variant celles des autres ions.
Les cations métalliques (Pb et Zn) sont utilisés sous forme nitrate. Concernant I’effet de la
présence des ions sulfate, deux types de sels sont utilisés: sulfate de sodium et sulfate de
cuivre.
Des solutions mélanges sont préparées en combinant la solution du chlorure ferrique dans
HCIl avec la solution de cuivre, en présence des cations métalliques ou des ions sulfate.

Les essais sont réalisés de la méme manicre que précédemment

2-1-3 Expériences de Désorption

Les expériences de désorption, sont réalisées en utilisant les solides récupérés par
filtration a partir des essais de coprecipitation a concentration élevée. En remplacant les
surnageants par MgCl, (10°M) dans un cas et "EDTA (10”M) dans I’autre cas.
Les suspensions sont agitées pendant 1heure de temps, et les surnageants sont récupérés. Le

cuivre est dosé afin de déterminer les quantités désorbées.

2-1-4 Dosage

Les solutions standard de cuivre, sont préparées par dilution d’une solution mere
commerciale de concentration 1 g.I"'. Elles sont utilisées le méme jour.
Le dosage du cuivre est réalis€¢ par absorption atomique a flamme, en utilisant un
spectrophotometre Perkin Elmer 2380 a une longueur d’onde de 324 nm.
Pour chaque étalon, 3 mesures successives sont réalisées et la moyenne est utilisée pour tracer
la courbe d’étalonnage.
Pour chaque solution des surnageants récupérés, trois mesures d’absorbance sont réalisées,
les valeurs moyennes sont employées pour le calcul des concentrations. Les solutions dont les

absorbances dépassent celle de la solution standard la plus €levée, sont diluées.

e + J4 J4 \ . . o e
Les quantités de Cu®" adsorbé, sont calculées a partir des concentrations initiales et
finales des ions du métal en solution. La différence entre la concentration initiale et la
concentration résiduelle est considérée comme adsorbée sur 1’hydroxyde formé et donne le

pourcentage de fixation.
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Dans le cas des expériences de désorption, les concentrations déterminées dans les

surnageants, représentent celles désorbées a partir des échantillons solides.

2-2 Analyse des solides
Les expériences de préparation des échantillons solides sont conduites a un rapport 1:1
avec les concentrations ¢levées, afin de faciliter la formation de quantités suffisantes de

solides pour pouvoir faire les analyses.
Les échantillons solides récupérés apres filtration, sont séchés a 1’air libre, afin d’éviter toute

transformation pouvant altérer leur nature ; puis analysés par les méthodes analytiques : MEB,

DRX, ATG, DSC et IR (voir chapitre I).
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3- Résultats et Discussion
3-1- Etude Macroscopique
3-1-1 Effets du pH et des concentrations des ions

La coprécipitation du cuivre avec 1’hydroxyde de fer peut étre controlée par deux
propriétés spécifiques ; la nature chimique de la surface de I’hydroxyde, et les caractéristiques
physico-chimiques du cuivre en solution.
Le pH est un facteur important dans le contrdle de cette coprécipitation, du moment qu’il
affecte la charge de la surface de I’oxyde et la spéciation du métal.
Comme c’est illustré dans la Figure3, I’importance de la présence des ions Fe(IIl) a pH acide
est observée. Aucune ¢limination du cuivre de la solution pour la forte concentration n’est
observée a pH < 4.5 (probablement par précipitation comme hydroxyde de cuivre) quand le
cation est seul.
Pour toutes les courbes de coprécipitation, le pourcentage de fixation du cuivre augmente
avec I’augmentation du pH d’équilibre ; montrant un comportement d’adsorption typiquement
cationique (Swallow et al., 1980).
L’exces de la charge positive de la surface de I’hydroxyde diminue avec 1I’augmentation du

pH, favorisant I’augmentation de la fixation des cations (Figure2, Chapitrell).
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Figure 3 : Coprécipitation de 5.10°M Cu(II) avec 5.10°M Fe’*;
précipitation de 5.10°M
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La quantité faible de Cu(Il) éliminée a faible pH, refléte la compétition des protons et le

potentiel zéta positif de I’hydroxyde de fer.

Dans d’autres études d’élimination du cuivre par adsorption sur différentes surfaces,
divers auteurs ont reporté différents résultats, en relation avec la concentration du cuivre et la
quantité de I’adsorbant utilisées dans chaque étude. La majorité d’entre eux, considérent que
le domaine de pH(5-6), est I’intervalle du maximum d’adsorption, ou les especes
prédominantes du cuivre sont Cu®" et CuOH'(Chakravarty et al., 1998).

Al-Sewailem et ses colegues (1999), attribuent la forte dépendance du pH de 1’adsorption du
cuivre sur le sable enduit d’hydroxyde ferrique, a la préférence d’adsorption de CuOH" par

rapport a Cu®".

Pour le méme rapport molaire et avec différentes concentrations de fer et de cuivre
(Figure 4), I’adsorption du cuivre se déplace vers les pH élevés quand les concentrations des

deux 1ons diminuent.
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Figure 4 : Evolution de la coprécipitation du cuivre en fonctions des concentrations

L’effet de la variation du rapport[Cu”"]/[Fe’*] avec la méme concentration de fer sur la

fixation du cuivre, dépend de la concentration du cuivre (Figure 5). Il n’ y’a pas de
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changement significatif dans la position des maximum d’adsorption quand le rapport molaire
[Cu*"]/[Fe*"] diminue de 1 4 0,1 pour les faibles concentrations (Figure 5a).

Pour les fortes concentrations, une variation est observée (Figure 5b). Pour un pH donné, le
pourcentage de fixation du cuivre diminue quand le rapport [Cu*"]/[Fe’*] diminue.

Ce résultat est en contradiction avec la tendance générale de I’adsorption des cations. Par
exemple, il a été observé que la sorption du plomb diminue avec I’augmentation du rapport
Pb/ferrihydrite ; reflétant une saturation des sites disponibles en surface (Triveti et al, 2003).
Cependant, ce comportement anormal a été observé dans d’autres ¢études (Angove et al.,
1999 ; Rodda et al., 1996). Les auteurs I’ont expliqué par la compétition des espéces Cu(OH)"
et Cuy(OH),*" pour les sites de surface. Il ont noté, qu’a faible concentration, la proportion du
dimere est extrémement faible mais a forte concentration, sa proportion est plus importante,

augmentant la sorption.

La distribution des espéces du cuivre, calculée par le programme Chess 2.5 (Figure
6), montre que pour la forte concentration, I’ion Cu*" est I’espéce prédominante jusqu’a pH 5,
au de 13, la précipitation se produit. Pour la faible concentration, les ions Cu®" sont
prédominants jusqu’a pH=5 ou Cu(OH)" apparait, le début de précipitation n’est observé qu’a

pH 6.

*Chess: A Geochemical model for hydrogeologists and geochemists version 2.5.
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3-1-2 Effet des ions compétiteurs

La compréhension des processus de fixation qui contrélent la mobilit¢ et la
biodisponibilité du cuivre dans 1I’environnement, exige une compréhension des effets des ions
compétiteurs , tels que les métaux et les ligands inorganiques souvent présents.
Dans cet objectif, nous avons examiné la coprécipitation du cuivre, d’une part, en présence
des métaux Pb et Zn et d’autre part, en présence des ions sulfate, dont les effets sont
particulierement importants a évaluer a cause de leur forte concentration dans les

environnements pollués par les déchets miniers.

3-1-2-1 Effets de la présence du plomb et du zinc

Pour une méme concentration des cations métalliques, la fixation des ions du cuivre
semble diminuer en présence du plomb dans le domaine de pH (5-6). A pH ¢élevé, il est
difficile de distinguer cet effet ; du moment que les données d’expériences macroscopiques de
la sorption du métal seul et en présence des métaux compétiteurs se rejoignent, a cause de la
précipitation de la phase de I’hydroxyde de cuivre.
Une certaine augmentation de 1’effet du plomb, est observée quand sa concentration
augmente, montrant une possibilité de compétition entre les deux métaux pour les sites de

surface.
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Figure 7 : Evolution de la coprécipitation de 5.10°M Cu(II) en présence de Pb(II).
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Différends résultats sont cités dans la littérature concernant la compétition du plomb et du
cuivre. Ainsi, dans une étude de sorption sur I’hématite, les effets compétiteurs entre les deux
ions, ont été seulement observés dans un domaine étroit de pH (4.5 - 6.3) (Christl et

Kretzschmar, 2000).

L’effet de la présence des ions Zn”", est plus important dans la réduction de la fixation
des ions Cu*". Un déplacement du maximum d’adsorption vers les pH élevés est observé. A
pH supérieur a 6 et a ’inverse du plomb, la présence du zinc fait diminuer la fixation du
cuivre. Cet effet est plus prononcé quand la concentration augmente.
Habituellement, la fixation du zinc se produit a pH élevé, ce qui laisse supposer que son effet
peut avoir une relation avec la spéciation du cuivre dans de tel systeme.
L’effet de la présence d’un métal compétiteur sur la fixation d’un autre, peut étre au niveau de
la surface de 1’adsorbant ou en solution; de facon que la distribution des espéces dans les
systemes contenant plusieurs métaux, peut étre différente de celle en présence du métal seul

(Benjamin et al., 1982).
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Figure 8 : Evolution de la coprécipitation de 5.10°M Cu(II) en présence de Zn(II).
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3-1-2-2 Effet de la présence des ions sulfate

Les résultats obtenus concernant 1’effet de la présence des ions sulfate, montrent que
I’interaction du cuivre avec 1’anion fait augmenter la fixation du métal dans le domaine de pH
(4.5-6).
La coprécipitation des ions cuivre, commence a pH plus acide, son maximum est atteint a pH
plus faible. Un déplacement du pH du maximum de fixation vers les valeurs acides est
observé. Ce ci peut étre attribué a I’adsorption importante des ions sulfate dans ce domaine de
pH, qui induit une diminution de la charge positive de la surface et par conséquent favorise la
fixation des espéces positivement chargées.
La méme observation a été notée dans plusieurs cas d’adsorption d’ions métalliques en
présence des ions sulfate (Aualiitia et Pickering, 1987 ; Juang et Wu, 2002). Dans le cas de la
goethite, la formation des complexes ternaires a été proposée pour le cuivre (Ali et Dzombak,
1996), le plomb (Elzinga et al.,2001) et le cadmium (Hoins et al., 1993).
Dans des études spectroscopiques, il a été suggéré que les effets électrostatiques et la
formation des complexes ternaires, peuvent étre a 1’origine de 1’augmentation de 1’adsorption
des métaux traces en présence des ions SO4* (Ostergren et al., 2000; Collins et al., 1999).
Par ailleurs, ’augmentation de 1’adsorption du cuivre en présence des ions sulfate, a été
attribuée a I’ existence d’une structure ouverte quand I’ion sulfate est utilisé comme contreion

(Karthikeyan, 1997).
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Figure 9 : Evolution de la coprécipitation de 5.10°M Cu(Il) en présence de SO4>.
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3-1-3 Désorption

Les résultats de la désorption en présence de MgCl,, montrent qu’une faible fraction
du cuivre est liée aux sites d’échange externes de la surface. Le pourcentage de désorption ne
dépassant pas 6%, suggere une forte attraction des ions cuivre avec la surface de I’hydroxyde,

et par conséquent, la formation de complexe de spheére interne.

La quantit¢ du cuivre désorbée par ’EDTA, diminue avec I’augmentation du pH. La
variation du taux de désorption de Cu et celle de la dissolution de 1’hydroxyde, montrent la
méme ¢évolution en fonction du pH (Figure 10). Le pourcentage de désorption de 69.97
enregistré a pH =5.45 et accompagné d’une dissolution de 11.92% de fer ; montrant ainsi que
le cuivre est majoritairement li¢ en surface. Mais, la fraction incorporée dans I’oxyde n’est

pas négligeable.
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Figure 10 : Evolution de la désorption de Cu et de la dissolution de Fe par ’EDTA

113



3- 2 Analyse des solides
3-2-1 Analyses MEB et EDS
Le caractere amorphe des solides préparés en présence du cuivre, est observé a partir

de la morphologie de surface, exprimée par les photographies du MEB (Figure 11).

La présence du cuivre dans les précipités obtenus est confirmée par les analyses EDS,
présentées dans la Figure 12. La quantité du cuivre fixé est plus faible a pH 4.4. La présence
des ions chlorures a ce pH, montre la charge positive de la surface, encouragent les liaisons

¢lectrostatiques avec les anions.

gon”
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Figure 11: Photographie M.EB. de I’¢chantillon obtenu en présence du cuivre (pH=6).
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200

115



3-2-2 Analyse DRX

Le caractére amorphe des solides , ne permet pas de bien distinguer les différences. La
présence de la phase mélange du ferrite de cuivre (CuFe;O4) ne peut étre vérifiée, du moment
que ses pics les plus intenses (35.54, 62.74 et 30.17 °26) peuvent etre masqués par les larges
bandes de I’hydroxyde de fer.

Par comparaison des spectres des échantillons solides obtenus en absence et en
présence du cuivre, on observe un certain changement.
Le diagramme DRX de I’échantillon préparé a pH = 5.8 (Figure 13), ressemble a celui du
ferrihydrite (Figure 5, chapitre II) ; montrant qu’a ce pH, la fixation du cuivre n’est pas due a
une précipitation de surface.
Avec I’augmentation du pH, et a partir du spectre de 1’échantillon préparé a pH 6.8, on
remarque 1’apparition d’une bande au environ de 20=25° et d’'une deuxi¢éme au environ de
15° 26 pour les échantillons préparés a pH=8.28 et 9.2 . Ces bandes peuvent étre attribuées a
la formation de I’hydroxyde de cuivre (Cu(OH),(s)), considéré comme la phase solide qui

limite la solubilité dans I’intervalle de pH 3-12 (Stumm et Morgan, 1995)
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Figure 13: Spectres DRX des solides préparés en présence du cuivre
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3-2-3 Analyse thermique
3-2-3-1 Analyse ATG

Les courbes ATG, montrent plusieurs processus. La perte de masse graduelle observée,
peut étre difficilement reliée a 1’évolution des précipités formés dans chaque cas ; du moment
que les analyses DSC ont été opérées jusqu’a 600°C seulement.
Selon I’évolution de la perte de masse a différents pH (Figure 14), I’échantillon préparé a

pH=9.2 parait un peu différent des autres.
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Figure 14: Courbes ATG des solides obtenus en présence du cuivre

Les pertes de masse observées dans I’intervalle de température (100°C-200°C), sont associées
a la perte de l’eau. Celles observées au environ de 350-400°C sont attribuées a la
transformation ferrihydrite - hématite. Les pertes de masse se produisant au environ de 800°C
et qui n’ont pas été observées en absence des ions cuivriques, peuvent étre en relation avec la
réduction de Cu(Il) a Cu(I). Il a été noté que cette réduction commence au environ de 900°C

(Gunter et Ostwal, 1970).
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Tableaul: pertes de masse déterminées par analyse ATG (%)

pH 200°C | 300°C | 400°C | 500°C | 600°C | 700°C | 800°C | 900°C | 1000°C

4.4 10.69 | 1495 |17.62 |1822 |19.20 |2090 |22.77 |27.62 |-

5.8 20.65 |22.39 |24.01 |2438 |[24.63 |24.87 |2649 |2836 |28.61
6.9 27.55 |28.89 [29.98 [30.49 |30.65 |3090 |3233 |34.17 |34.42
7.4 27.09 |2834 |28.72 [29.40 |29.68 |2997 |31.41 |34.10 |34.39
9.2 2292 12419 |2455 [2473 |2482 |2491 |26.08 |29.69 |30.05

L’échantillon préparé¢ a pH=4.4, contient moins d’eau que les autres échantillons. Une faible
variation des pertes de masse est observée pour le domaine de température 500°C-700°C.

Les pertes de masse totales, suggérent que les précipités formés a pH 6.9 et 7.4 sont identiques.

3-2-3-2 DSC

Toutes les courbes DSC, montrent le pic endothermique au environ de 100°C, attribué a
I’¢élimination de 1’eau adsorbée en surface, et le pic exothermique attribué a la transformation
des solides.
La coprécipitation des ions cuivre avec Fe(Ill), retarde la transformation du ferrihydrite. Le pic
exothermique se déplace vers les températures ¢levées quand le pH augmente. Le deuxieéme pic
exothermique observé pour I’hydroxyde de fer préparé en absence du cuivre disparait ;
montrant que les solides obtenus sont plus stables et que la transformation a I’hématite est

directe. Ces observations, indiquent I’importance de 1’interaction du cuivre avec 1’hydroxyde.

En constatant que le cuivre coprécipité stabilise plus le ferrihydrite par rapport a la dissolution
et a la reprécipitation sous forme de goethite, Cornell et Gionvanoli (1988), ont suggéré que

durant la coprecipitation, il s’ incorpore dans la structure du ferrihydrite.

Les pics exothermiques obtenus a pH>7.4, sont plus larges, indiquant que la transformation est
plus lente. Aucun déplacement de la température du pic exothermique n’est observé au dela de
pH = 8, les pics se produisent a la méme température ; suggérant que la présence du cuivre
dans ce domaine de pH n’a aucun effet sur la transformation de ’hydroxyde.

A P’inverse de ce qui a été observé a partir des spectres de rayons X, aucun pic caractéristique

de I’hydroxyde de cuivre n’a été observé.
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Figure 15 : Courbes DSC des échantillons solides obtenus en présence du cuivre a différents

pH.

Analyses DRX des échantillons chauffés
Les diagrammes DRX des échantillons obtenus aprés chauffage pour les analyses ATG
(Figure 16), montrent effectivement des structures plus cristallines.

Les pics observés au environ de 33 et 35 °20 dans les trois spectres, sont attribués a la

présence de ’hématite (aFe,0s) et du ferrite de cuivre (CuFe,Oy).
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Les pics additionnels observés dans le spectre de I’échantillon préparé a pH=9.2, peuvent étre
attribués a la formation de Cu,O.

Ces résultats ne sont pas en accord avec ceux d’une étude réalisée pour évaluer
I’interaction solide-solide de CuO et Fe,0Os. 11 a été observé la formation de Cu,O et CuFe Oy
seulement. Les auteurs ont conclu qu’en présence de CuO, I’hydroxyde de fer se transforme

sans cristallisation (Slim et al.,1990).

Par ailleurs, une ancienne étude citée dans la littérature (Karthikyary, 1997 ; Schallow 1980),
note I’évidence de la formation d’une seule phase solide hétérogéne, en examinant le solide
formé a partir de la coprécipitation du cuivre avec I’hydroxyde de fer par diffraxion X et
thermogravimétrie. Le chauffage du solide, produit un composé dont le spectre DRX suggere

la formation du ferrite de cuivre (Adamovich, 1964)

Les résultats de la présente étude, montrent la formation d’un mélange d’hématite,
d’oxyde de cuivre et de ferrite de cuivre. Ce qui indique I’existence de plus d’un mécanisme de
fixation du cuivre sur I’hydroxyde en fonction du pH.

A faible pH, I’incorporation du cuivre a I’intérieur de I’hydroxyde est favorisée. Quand le pH

augmente, c’est plutdt la précipitation de surface qui prédomine.
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Figure 16 : Diagrammes DRX des solides préparés en présence du cuivre aprés ATG
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Conclusion

La coprécipitation du cuivre avec I’hydroxyde ferrique est fortement liée au pH. Elle
augmente avec I’augmentation du pH dans un domaine étroit. Elle est significative méme a
pH acide. L’évolution de la fixation en fonction du rapport molaire, présente une anomalie par

rapport au comportement des cations métalliques pour les fortes concentrations.

L’effet de la présence du zinc sur la coprécipitation du cuivre, est plus important que
celui de la présence du plomb. Dans les deux cas, une certaine diminution de la
coprécipitation est enregistrée quand la concentration du métal compétiteur augmente. En

présence des ions sulfates, la fixation est fortement augmentée a pH acide.

Les essais de désorption, montrent une forte interaction du cuivre avec la surface de
I’hydroxyde. Ses résultats, indiquent que la fixation est caractérisée par une adsorption de

sphére interne et une incorporation a I’intérieur de la matrice de I’hydroxyde.

Les résultats des analyses des échantillons solides, montrent que la coprécipitation des
ions cuivrique se fait selon plusieurs mécanismes en fonction du pH. A faible pH,
I’incorporation a I’intérieur de I’hydroxyde est favorisée. Quand le pH augmente, c’est plutot

la précipitation de surface qui prédomine.
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Conclusion générale

Ce travail est consacré a I’étude de la fixation des ions SO, et Cu®*' durant la
formation de I’hydroxyde de fer (III).
Des expériences macroscopiques ont été réalisées, afin d’évaluer les effets des différents
parametres . Des analyses d’échantillons solides ont été utilisées pour essayer de déterminer

les mécanisme de fixation de chaque ion sur la surface de I’hydroxyde.

Les résultats macroscopiques, montrent que la fixation des deux ions est contrdlée par

le pH et les concentrations des ions.

Les effets de la présence des différents cations étudiés sur la fixation des ions sulfate se
manifestent & pH >5.5. Ceux de la présence des anions dépendent fortement de leurs
concentrations. Une diminution importante de la fixation des ions sulfate est observée en

présence des ions oxalate et des ions phosphate.

L’interaction du cuivre avec les ions sulfate, induit une augmentation significative de
sa fixation a pH acide. Par conséquent, la présence de ces ions va limiter la mobilité des ions

Cu (1) dans les sites pollués, ou les concentrations de Fe’* et SO4* sont importantes.

Les analyses des échantillons solides, révelent que les interactions des deux ions avec
I’hydroxyde est forte. Ce qui entraine la diminution de leurs mobilités et biodisponibilités

dans les systémes ou la formation de 1’hydroxyde de fer est favorisée.

L’hydroxyde de fer, montre des propriétés adsorbantes importantes pour les ions
sulfate et cuivre(Il). Les taux d’élimination importants observés pour les deux ions dans
différentes conditions, rend intéressante son utilisation dans le domaine du traitement des

eaux usées chargées.
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