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RESUME
 

Le fer atmosphérique dissous est un élément important pour divers processus environnementaux, 
comme la chimie aqueuse atmosphérique où il est impliqué dans de nombreuses réactions redox, et 
la biogéochimie où il conditionne la croissance du phytoplancton marin. 

La seule source de fer dans le nuage est la dissolution des aérosols. Son état redox Fe(II)/Fe(III) au 
sein des particules puis dans la phase aqueuse est déterminant pour estimer ses effets. L’objectif de 
cette étude a donc été d’identifier et de comparer les principaux facteurs (composition de la phase 
aqueuse, nature de la particule…) intervenant sur la distribution Fe(II)/Fe(III) en phase aqueuse 
atmosphérique.

Après avoir optimisé une méthode de séparation et d’analyse du Fe(II)/Fe(III) en phase aqueuse, 
j’ai utilisé cette technique afin de savoir sous quelle forme le fer se solubilise, puis comment le 
rapport Fe(II)/Fe(III) va évoluer au sein de la phase aqueuse. J’ai donc organisé mes expériences en 
2 étapes.

Dans un premier temps, des expériences en réacteur de dissolution ont été réalisées sur différentes 
particules  riches  en  fer,  et  communément  rencontrées  dans  des  aérosols  désertiques.  Ces 
expériences m’ont permis de déterminer la fraction soluble en fer total libéré par chacun de ces 
matériaux ainsi que le rapport Fe(II)/Fe(III) qui nous intéresse particulièrement. On observe que le 
Fe(II) se dissout généralement plus vite que le Fe(III) et ce d'autant plus vite qu'il est issu d'un 
minéral à composante majoritairement ferreuse.

Dans  un  deuxième  temps,  j’ai  développé  un  réacteur  photochimique  homogène  permettant  de 
maîtriser les conditions d’irradiation et les paramètres du milieu réactif. Il a alors été montré que la  
forme redox du fer va être conditionnée par différentes  réactions,  notamment avec le peroxyde 
d’hydrogène H2O2. Ces réactions, par exemple, la photo-réduction de Fe(III) en Fe(II) ainsi que la 
réaction de Fenton, paraissent constituer une source importante de production de radicaux OH.  

Pour tester ces résultats de laboratoire, la méthode de séparation a également été mis en oeuvre lors 
de mesures de terrain sur un nuage orographique et sur de la neige de surface au Puy de Dôme. Les 
rapports  Fe(II)/Fe(III) ont ainsi  été  déterminés  dans ces milieux,  caractérisés  par ailleurs  par la 
mesure  du  pH et  l'analyse  complète  des  espèces  ioniques  majeures  de  la  phase  aqueuse.  Ces 
mesures ont montré que le Fe(II) est majoritaire, ce qui confirme nos résultats de laboratoire.

 

Finalement, l’ensemble de ces résultats a montré que le cycle du fer est extrêmement dépendant des 
différents  paramètres  environnementaux tels  que la composition  de la phase aqueuse,  le  pH, la 
nature de la phase solide ainsi que l’énergie lumineuse.

 

Un  des  problèmes  principaux  des  modèles  est  d’initialiser  les  concentrations  en  métaux  de 
transition. Ces résultats sont donc directement utilisables pour contraindre les modèles de chimie 
aqueuse troposphérique, ainsi que les modèles de biogéochimie marine. 

 

1



2



Table des matières

INTRODUCTION :.................................................................................................................7

CHAPITRE 1: CONTEXTE GÉNÉRAL DE L’ÉTUDE........................................................11

1.Observations : Concentrations en fer dissous:............................................................................................................11

2.Dissolution du fer ..........................................................................................................................................................15

2.1.Généralités...............................................................................................................................................................15

2.2.Influence de la nature de la phase solide.................................................................................................................16

2.3.Influence du pH: .....................................................................................................................................................17

2.4.Influence des facteurs journaliers ou saisonniers....................................................................................................20

2.5.Cinétique de dissolution...........................................................................................................................................20

2.6.Bilan.........................................................................................................................................................................26

3.Chimie du fer en phase aqueuse atmosphérique........................................................................................................27

3.1.Rappels.....................................................................................................................................................................27

3.2.Etude d’un cas simple :............................................................................................................................................28

3.3.Mesure de la distribution Fe(II)/Fe(III) dans les eaux atmosphériques...................................................................29

3.4.Ligands atmosphériques :........................................................................................................................................31

4.Cinétique.........................................................................................................................................................................32

4.1.Influence de la Photochimie et des oxydants:..........................................................................................................32

4.2.Influence d’autres métaux de transition :.................................................................................................................35

5.Schéma d'étude..............................................................................................................................................................35

CHAPITRE 2MISE EN ŒUVRE EXPÉRIMENTALE..........................................................39

1.Principe et intérêt de la méthode de séparation du Fe(II)/Fe(III)............................................................................39

2.Amélioration de la méthode à  concentration élevée..................................................................................................42

2.1.Description du protocole de séparation des espèces Fe (II) et Fe (III)....................................................................42

2.2.Amélioration du protocole : optimisation de la rétention de la ferrozine ...............................................................45

i. Les ions divalents..............................................................................................................................................51

ii. Les complexants du Fe(II)...............................................................................................................................51

3.Adaptation du protocole aux ultra-traces : Etude à faibles concentrations (10-8 M).............................................52

3.1.Salle blanche :..........................................................................................................................................................52

3.2.Le dosage des espèces Fe (II) et Fe (III): La spectrométrie d’absorption atomique à four graphite (G.F.A.A.S )  

.......................................................................................................................................................................................54

3



i. Elimination du méthanol :.................................................................................................................................57

ii. Utilisation de l’ICP-AES (Inductive Coupled Plasma-Atomique Emission Spectrometry) :..........................58

iii. Optimisation du programme thermique de la spectroscopie atomique à four graphite : ...............................61

3.3.Qualification pour l’analyse de Fe(II)/Fe(III) en phase aqueuse atmosphérique....................................................63

i. Test du protocole avec un « étalon 0 ppb » :.....................................................................................................64

ii. Décontamination de la résine Sep Pak :...........................................................................................................66

4.Conclusion :....................................................................................................................................................................71

CHAPITRE 3 : FACTEURS INFLUENÇANT LA DISSOLUTION DU FER EN PHASE 
AQUEUSE ATMOSPHÉRIQUE..........................................................................................73

1.Montage expérimental :................................................................................................................................................73

1.1.Protocole opératoire.................................................................................................................................................74

1.2.Choix de la phase solide..........................................................................................................................................75

1.1.Description des phases solides :...............................................................................................................................76

. Oxy-hydroxydes ferriques :................................................................................................................................76

. Vermiculite :.......................................................................................................................................................78

. Les loess du Cap Vert (LCV): Particules proches d’un aérosol désertique réel................................................80

2.Dissolution du fer: expérience en réacteur hétérogène..............................................................................................82

3.Résultats sur la spéciation du fer: ...............................................................................................................................84

3.1.Rôle de la spéciation particulaire:............................................................................................................................84

3.2.Influence du pH sur la spéciation lors d’expérience de dissolution .......................................................................92

Conclusion sur les facteurs influençant la dissolution du fer :....................................................................................104

CHAPITRE 4CHIMIE DU FER EN PHASE AQUEUSE ATMOSPHÉRIQUE...................105

1.Expériences de chimie homogène :.............................................................................................................................105

1.1.Montage du réacteur photochimique fermé...........................................................................................................105

1.2.Protocole opératoire...............................................................................................................................................107

1.3.Influence des oxydants et de la lumière:................................................................................................................111

2.Conclusion :..................................................................................................................................................................116

CHAPITRE 5EXPÉRIENCES DE TERRAIN FAITES AU PUY DE DÔME......................119

1.Site de prélèvement :...................................................................................................................................................119

2.Matériel et méthodes...................................................................................................................................................120

3.Procédure d’échantillonnage......................................................................................................................................121

4.Campagnes de prélèvement :......................................................................................................................................122

4



4.1.Description.............................................................................................................................................................122

4.2.Traitement analytique des échantillons :...............................................................................................................124

i. NO3-, SO42- et NH4+ :..................................................................................................................................126

ii. K+, Mg2+, Ca2+ :..........................................................................................................................................127

iii. Cl- :...............................................................................................................................................................128

iv. Fer total :.......................................................................................................................................................129

v. Spéciation du fer.............................................................................................................................................130

vi. pH : ...............................................................................................................................................................132

vii. H2O2 :..........................................................................................................................................................134

viii. Effet de l’énergie lumineuse :.....................................................................................................................136

5.Finalement :..................................................................................................................................................................136

CONCLUSION...................................................................................................................137

BIBLIOGRAPHIE...............................................................................................................141

ANNEXE 1 :.......................................................................................................................151

ANNEXE 2:........................................................................................................................152

C = KAT + CONSTANTE..................................................................................................154

C=K’T.................................................................................................................................154

ANNEXE 3.........................................................................................................................158

ANNEXE 4.........................................................................................................................162

ANNEXE 5.........................................................................................................................164

ANNEXE 6 :.......................................................................................................................165

 ANNEXE 7........................................................................................................................166

ANNEXE 8:........................................................................................................................173

ANNEXE 9.........................................................................................................................175

ANNEXE 10 :.....................................................................................................................182

ANNEXE ARTICLES :.......................................................................................................186

TABLE DES FIGURES......................................................................................................187

TABLE DES TABLEAUX :................................................................................................191

5



6



Introduction :
    La libération en phase aqueuse de métaux de transition inclus dans des particules d’origine 

naturelle ou anthropique influence de nombreux processus de la chimie atmosphérique (Graedel, 

1986). Des études visant à comprendre l’impact de ces métaux sur l’atmosphère ont mis en avant 

l’importance du fer, tant pour la chimie de la phase aqueuse que gazeuse.

A l’échelle  globale,  selon  Martin  & Fitzwater  (1988),  Martin  & Gordon (1988),  Brand et  al.,  

(1983), Martin et al.  (1994) et Coal et al.  (1996) de faibles concentrations en fer en surface de 

certaines régions océanique éloignées des continents dites « HNLC » (high nitrat low chlorophyll) 

seraient  le  facteur  limitant  de  la  croissance  du  phytoplancton.  La  plupart  des  microorganismes 

assimile les nutriments (N, P, Si…) sous forme dissoute. A l’instar de l’azote, élément majeur pour 

le développement de l’activité biologique, le fer est indispensables au développement de la chaîne 

alimentaire océanique et participent aux étapes clés du métabolisme. Malgré ce rôle déterminant du 

fer, les premiers travaux sur la biodisponibilité du fer dans les eaux marines ne datent  que des 

années 90. Même si une limitation de la production marine par le fer avait été suggérée dès 1931 

(Gran,  1931),  les  méthodes  de  « collecte-analyse »  n’étaient  pas  assez  élaborées  pour  doser 

correctement  cet élément  en traces,  le  problème majeur  étant  la  contamination  des échantillons 

empêchant d’obtenir des résultats reproductibles. Ce n’est qu’à partir des années 80, lorsque les 

méthodes d’échantillonnage, de prélèvement et d’analyse furent plus adaptées, que les premières 

expériences prouvant le rôle essentiel du fer apparurent : Des expériences d’incubation ont permis 

alors de vérifier l’importance du fer dans les régions HNLC. Martin et al. (1989,1991) et De Baar et 

al., 1999 dans les océans subarctique et Pacifique équatorial, et Martin et al., (1990) et Buma et al., 

(1991)  dans  l’Océan Sud ont  montré  que  l’addition  de  quelques  nanomoles  de  fer  à  ces  eaux 

pouvaient stimuler la croissance du phytoplancton.  L’addition de fer d’après Price et al.  (1991) 

augmente l’utilisation du nitrate par les microorganismes, et d’après Green et al. (1994) améliore la 

photosynthèse. 

Aux pH rencontrés dans les eaux marines (pH>7), le Fe(III) est très peu soluble sous sa 

forme  libre  mais  se  complexe  assez  facilement.  Sachant  que  seule  la  fraction  soluble  est 

« consommable » par le phytoplancton (Davis,  1990 ; Rich & Morel,  1990,1991), c’est donc sa 

forme chimique et sa spéciation qui va déterminer le rôle du fer. Il apparaît cependant que le taux de 

croissance des microorganismes est proportionnel à la concentration de la forme libre, c’est à dire 

dissoute et non complexée par des ligands forts (Anderson & Morel, 1982). Les mesures de Rue & 

Bruland (1995,1997) indiquent qu’en surface d’eau de mer seul 0.1 pmol/L de Fe (III) était présente 
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ous forme dissoute alors que les cultures en laboratoire montrent que cette concentration est trop 

faible pour supporter la croissance du phytoplancton. Forec est donc de supposer que le Fe(II) va 

devoir jouer un rôle primordial.  Il semble que la présence de ligands organiques ou encore une 

irradiation photonique permettent le développement d’organismes lorsque le fer est présent sous la 

forme  d’oxydes  ou  d’hydroxyde  (Sunda  & Huntsman,  1995 ;  Rue  & Bruland,  1997).  Mais  là 

encore, il est supposé que le Fe(III) qui se dissout se retrouve alors en phase aqueuse sous sa forme 

réduite.  Il  est  donc nécessaire de pouvoir quantifier  les facteurs influençant  la concentration en 

Fe(II) dans les eaux marines.

Cet apport du fer vers les océans peut se faire de 2 façons différentes :

 par dissolution dans les fonds océanique et remontée en surface par upwelling

 par déposition directe de fer atmosphérique sous forme d’aérosols ou de pluies.

Il  a  été  estimé  par  Duce  (1986)  et  par  Martin  &  Gordon  (1988)  que  la  déposition  de  fer 

atmosphérique  pouvait représenter 95% du fer total disponible dans certaines zones de la mer de 

Sargasses, ainsi que dans la Gyre du Pacifique Nord.

Pour mieux comprendre l’influence de ce dépôt atmosphérique, il faut savoir sous quelle forme se 

trouve le métal en phase aqueuse atmosphérique. 

La phase aqueuse atmosphérique  peut  se  présenter  sous  différentes  formes :  brouillards, 

nuages,  ou  pluies.  La  formation  d’un  nuage  est  la  conséquence  d’un  ensemble  de  processus 

susceptibles de déclencher la condensation de l’eau sur un petit volume dV dans l’atmosphère. La 

condensation de cette  vapeur d’eau  peut être  provoquée suivant  plusieurs phénomènes,  par un 

refroidissement de la masse d’air : isobare, par détente adiabatique, par turbulence (Monod, 1997), 

par le dépassement du seuil de saturation.

La  présence  de  supports  solides  est  tout  aussi  nécessaire  pour  la  formation  d’un  nuage.  Ces 

particules pourront servir de « noyaux de condensation » en fonction de leur composition et de leur 

taille avec un diamètre compris en général entre 0.5 et 2µm. Les micro-gouttelettes nuageuses ont 

alors des diamètres de l’ordre de 1 à 20µm. La taille de ces gouttelettes peut continuer à augmenter 

(0.5  à  2  mm).  Devenues  plus  grosses  (par  transfert  de  vapeur  d’eau :  Bergeron 1933 ;  ou  par 

coalescence), elles vont précipiter sous l’effet de la pesanteur. Dans un nuage où les températures 

sont inférieures à –10°C, des cristaux de glace peuvent apparaître, de l’eau solide et de l’eau liquide 

coexitent : on parlera alors d’un nuage mixte. Le temps de vie d’un nuage est estimé à quelques 

heures. Il est important de se rappeler qu’un aérosol pouvant être activé comme CCN va subir ~10 

cycles d’évapo-condensation avant de précipiter. En effet, tous les nuages ne sont pas précipitants, 

et,  si  l’humidité  relative  à  la  base  du  nuage  est  inférieure  à  100%,  alors  la  goutte  d’eau  va 
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partiellement  ou complètement  se ré-évaporer.  Les espèces les  plus volatiles  sont  libérées  dans 

l’atmosphère et les autres re-précipitent à la surface de la phase solide. Cette évaporation implique 

donc  une  transformation  physique  et  chimique  de  l’aérosol,  avec  des  implications  sur  la 

composition gazeuse de l’atmosphère.

Condensation métaux de 
transition

Evaporation

flux de gazFlux solaire

Condensation métaux de 
transition

Evaporation

flux de gazFlux solaire

métaux de 
transition

Evaporation

flux de gazFlux solaire

Figure 0-1 : Résumé de la chimie nuageuse

Ces nuages sont le siège de nombreuses réactions entre les particules solides et la goutte 

d’eau,  mais  également  entre  la phase liquide et  gazeuse (Figure 0-1).  L’étude des mécanismes, 

permettant de mieux comprendre la production de radicaux OH (et ses dérivés) dans l’atmosphère, 

ont permis de souligner le rôle de certains éléments de transition. C’est en effet, leur capacité à 

passer assez facilement d’un état d’oxydation à un autre qui confère à ces éléments de transition des 

propriétés catalytiques vis à vis de réactions d’oxydoréduction. Le Cu, Mn et le Fe ont été identifiés  

par  exemple  comme des catalyseur  l’oxydation  du S(IV) dans  la  phase aqueuse atmosphérique 

(annexe1).

 La dissolution de l’aérosol dans les gouttelettes nuageuses est la source majeure des métaux traces 

en phase aqueuse atmosphérique. C’est une étape clé de la chimie atmosphérique. Le fer est le métal 

trace le plus abondant va pouvoir jouer un rôle très important dans de nombreuses réactions redox. 

Nous  savons  en  effet  que  des  quantités  minimes  de  fer  (FeII/FeIII)  en  phase  aqueuse 

atmosphérique,  peuvent  modifier  considérablement  les  chemins  réactionnels  des  processus 

d’oxydoréduction. La photo-réduction de Fe(III) en Fe(II) ainsi que la réaction de Fenton paraissent 

constituer  une  source  importante  de  production  de  radicaux  OH  dans  les  pluies,  nuages,  et 

brouillards (Faust & Hoigné,  1990 ;  Zepp et  al.,  1992). Ces réactions de transformation du fer 

déterminent  donc  en  partie  la  capacité  oxydante  de  la  phase  aqueuse  atmosphérique.  Des 

informations  sur  le  mécanisme  et  la  cinétique  du  cycle  redox  du  fer  sont  nécessaires  au 

développement de modèles de chimie en phase aqueuse. Les travaux expérimentaux s’y consacrant 

sont  encore  peu  nombreux.  Les  études  sur  la  solubilité  du  fer  atmosphérique  sont  encore 
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contradictoires.  Certains supposent que le fer est prédominant  sous la forme Fe(III),  puisque le 

Fe(II)  est  thermodynamiquement  instable  dans un environnement  oxydant  tel  que l’atmosphère. 

D’autres montrent qu’au contraire une large partie du fer dans la phase aqueuse atmosphérique se 

trouve sous sa forme réduite soluble, Fe(II).

Mon travail a ainsi essentiellement consisté à mieux comprendre ce cycle du fer en phase aqueuse 

atmosphérique, encore très mal connu à ce jour malgré son rôle majeur dans la chimie du nuage.

L’objectif de cette étude a été d’identifier et de comparer les principaux facteurs (composition de la 

phase  aqueuse,  nature  de  la  particule…)  intervenant  sur  la  distribution  Fe(II)/Fe(III)  en  phase 

aqueuse atmosphérique.

Dans un premier temps j’ai donc fait le bilan des connaissances établies sur la chimie du fer en 

général  et  plus  particulièrement  sur  son  comportement  en  phase  aqueuse  atmosphérique.  Ceci 

constituera la première partie de ma thèse.

Dans un 2ème temps, il est apparu que la mise au point d’une méthode de séparation Fe(II)/Fe(III) 

adaptée aux traces était nécessaire pour pouvoir étudier finement la chimie du fer dans le nuage.  

Dans la deuxième partie, je présenterai donc la mise en œuvre expérimentale de cette méthode qui a 

nécessité une part importante de ce travail.

Après quoi, des expériences en laboratoires et des mesures de terrain ont pu être réalisées.

Les troisième et quatrième chapitres réuniront les principaux résultats obtenus lors des expériences 

de chimie hétérogène particule/eau d’une part (3ème) et durant des expériences en chimie aqueuse 

homogène d’autre part (4ème). Ces résultats me permettront de mettre en évidence les principaux 

facteurs d’influence jouant sur la chimie du fer.

Le  dernier  chapitre  de  la  thèse  sera  consacré  à  l’exploitation  de  résultats  obtenus  lors  d’une 

campagne préliminaire de mesures de terrain au sommet du Puy de Dôme.
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Chapitre 1 : Contexte général de l’étude.

Avant d’examiner la distribution des différents états redox du fer dans les eaux atmosphériques, il 

est tout d'abord important de comprendre comment le fer se retrouve sous forme dissoute en phase 

aqueuse et comment il va y évoluer. Pour cela, je me suis penchée sur la littérature déjà existante 

afin de faire le bilan des facteurs qui conditionnent les concentrations de Fe(II) et (III) dans l'eau 

atmosphérique. Malheureusement, peu de données sont disponibles sur la spéciation du fer. C'est 

pourquoi, j'ai tout d'abord essayé de résumer tout ce qui est connu dans la littérature sur le fer total  

dissous, en me raccrochant plus particulièrement aux processus de dissolution d'aérosols qui sont à 

l'origine  de  la  présence  de  fer  en  phase  aqueuse  atmosphérique.  J'ai  ensuite  fait  le  bilan  des 

processus gouvernant l'état redox du fer en fonction des différentes conditions rencontrées en phase 

aqueuse  atmosphérique.  Finalement,  la  discussion  sur  les  travaux  déjà  existants  m'a  permis  de 

dégager des hypothèses qui peuvent expliquer la distribution du Fe(II) et (III) dans une goutte d'eau 

atmosphérique. Je détaillerai alors la stratégie utilisée pour vérifier ces hypothèses par mes travaux 

expérimentaux.

1.Observations : Concentrations en fer dissous:

Du fait de son rôle sur la chimie atmosphérique et sur la productivité marine, les concentrations en 

fer dissous ont été souvent mesurées soit en conditions réelles lors de campagnes de terrain soit en 

conditions simulées lors d'expériences de laboratoire. Dans les campagnes de terrain, la diversité 

des  conditions  d'études  permet  de  décrire  le  comportement  du  fer  dissous  sur  de  nombreux 

paramètres tels que le pH, les conditions d’ensoleillement, la taille et l’origine des particules et pour 

chacun  d’entre  eux  sur  une  grande  amplitude.  Par  contre,  les  résultats  sont  difficilement 

comparables car plusieurs paramètres diffèrent d'un évènement à un autre. Outre les études sur les 

concentrations de fer en phase aqueuse (Tableau 1-1), plusieurs travaux se sont aussi intéressés à sa 

solubilité1 (Tableau 1-2). 

1 La notion de solubilité employée ici est à ne pas confondre avec celle usuellement utilisé en chimie pour désigner la quantité  
maximale de phase solide que l’on peut dissoudre. Dans le cas des aérosols atmosphériques, plusieurs formes solides coexistent  
dans une même particule, ainsi la précipitation ne se fait pas avec la phase solide initiale mais avec les phases qui sont le plus  
facilement  précipitables  compte  tenu  de  espèces  dissoutes  dans  la  goutte.  En  pratique,  dans  cette  chimie  atmosphérique  
multiphasique, ni la nature du solide qui se dissout, ni la phase précipitante limitante pouvant en résulter ne sont connues. On  
définit, dans ce cas, la « solubilité cinétique relative» en % de la quantité de l élément M soluble sur la quantité totale de M (dissous  
et particulaire) :

Solubilité cinétique relative%= 100*Mdissous/(Mdissous+Mparticulaire)
Dans la littérature, certains résultats peuvent être donnés en solubilité absolue :
Solubilité absolue %= 100*(masse de Xsoluble/masse totale particulaire)
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Site [Fe] total Références
Pluie Marin 1.5.102-1.1.103nM Helmers & Schrems, 1995

Côtier 80-3.3.102nM Zhuang et al., 1995
Côtier 13-1.4.103nM Kieber et al., 2001 
marin 38-2.3.102nM Jickells et al., 1984 
Marin 53-6.1.102nM Church et al, 1984,1990a,b
Côtier,  marin  et 
continental

77-6.4.102nM Kieber et al., 2001b

Côtier 3.9.102-3.0.104nM Losno, 1989
9.1.102nM Jaffrezo, 1987

rural 9.3.102nM Ross, 1987
polaire 61nM Boutron et al., 1984
urbain 0.77.104-7.4.105nM Manoj et al., 2002
Côtier 1.4.102nM Lim et al., 1991
marin 7-60nM Arimoto et al, 1987, 1990
Proche  centres 
urbains

DL-103 nM Ozsoy  &  Cemal  Saydam, 
2001

Urbain

rural

3.5.104nM (nonfilt) 
1.2.104nM (filt) 
2.43.104nM (nonflit)
1.65.104nM (filt)

Hoffman et al, 1991

marine 2.5-3nM Hanson et al., 2001
Nuage Rural 7.102-2.4.104nM Sedlak et al., 1997

Urbain <DL-6.9.103nM Siefert et al., 1998 
Proche urbain 1.1.102-5.8.102 Deutsch et al., 2001
Côtier  et 
continental

<DL-2.6.104nM Erel et al., 1993

urbain 1.2.103nM Arakaki & Faust, 1998 
Volcanique 2-6.4.103nM Benitez-Nelson et al., 2003 
Montagneux 3.02.104-3.00.105 Cini et al., 2002

brouillard urbain 1.33.104-6.47.105nM Millet et al., 1995 
Urbain 6.0.102-3.04.105nM Millet et al., 1996
urbain 5.104-2.0.105nM Behra & Sigg, 1990 
urbain 8.103nM Fuzzi et al., 1991

6.0.104nM Jacob et al., 1985
2.0.104nM Jacob, 1986

Tableau 1-1 : Mesures de fer en phase aqueuse atmosphérique

Solubilité (%) Références
16.8
10-60
3-98
1-18
12-23
<0.1%-36.1
<5.0%-49%

Colin et al., 1990
Laj et al., 1997
Milletet al., 1995 
Chester et al., 1993
Zhuang et al., 1992
Losno, 1989
Le Bris, 1993

Tableau 1-2: Mesures de solubilité du fer  trouvées dans la littérature
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Comme cela a déjà été mis en évidence sur les concentrations en espèces dissoutes, il apparaît que 

les concentrations de fer obtenues dans les gouttes de pluie sont bien inférieures à celles mesurées 

dans  les  gouttes  nuageuses.  On définit  une goutte  de pluie  comme  une goutte  d’eau  ayant  un 

diamètre supérieur à 100µm. En dessous de ce diamètre, la goutte est dite non précipitante, il s’agit  

alors d’un nuage. Certains auteurs (Zhuang et al., 1995 ; Millet et al., 1995) considèrent que cette 

différence de taille de goutte entraîne un facteur de dilution. Les gouttes nuageuses contenant moins 

d’eau,  auront  ainsi  des  concentrations  plus  élevées.  La même remarque peut  être  faite  entre  le 

brouillard et le nuage. Toutefois, le Tableau 1-1 montre qu’il existe également une hétérogénéité de 

plusieurs ordres de grandeur au sein d’un même type d’eau. 

Un des processus principal qui définit la quantité de fer dans la phase aqueuse atmosphérique est la 

dissolution des particules d'aérosol incorporées dans la goutte. On peut donc essayer de voir quels 

sont les paramètres qui vont jouer sur la dissolution au niveau atmosphérique. 

Pour cela, outre les études de terrain, je vais également m'appuyer sur des expériences de simulation 

faites en laboratoire qui ont l’avantage de pouvoir fixer les conditions d’étude. Ces études sont 

résumées dans le Tableau 0-3. 

Peu d'études  ont  été  réalisées  dans  les  conditions  atmosphériques.  J'ai  dû,  par  conséquent,  me 

référer  à des études  conduites  par des géochimistes  portant  sur des mesures  de dissolution des 

minéraux  par  les  eaux  de  surface  et  qui  se  font  donc  sur  des  échelles  de  temps  très  longues 

(plusieurs heures) en comparaison de la durée de vie des nuages (1h environ). Cependant, même s’il 

est difficile de comparer l'effet des paramètres à ces différentes échelles, il nous a cependant été 

possible  de  dégager  certains  comportements  qui  peuvent  aider  à  l’interprétation  des  résultats 

obtenus. Il est également donné dans ce tableau, certaines références concernant d’autres minéraux 

que ceux contenant du fer, afin là encore de tenter de mieux cerner les facteurs influençant les 

mécanismes de dissolution. On notera que la "concentration élémentaire totale" est mesurée par des 

méthodes analytiques d'analyse élémentaire globale alors que la "spéciation des éléments" donnant 

les différents degrés d'oxydation et les différentes associations chimiques sous lesquelles chaque 

élément se répartit, est obtenue par des méthodes spécifiques.
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Tableau 1-3 : Facteurs étudiés influençant la dissolution du fer : Li :ligand ; S : Surface ; t durée de l’expérience 
avec G :Goethite ; H : Hématite ; F : Ferrihydrite ; L : Lepidecrocite ; B : Biotite ; M : Montmorillionite ; K : 
Kaolinite ; A : Albite ; SA : Saharian Aérosols ; UA :Urban Aérosol ; LCV : Loess du Cap Vert ; sur fond ombré 
les expériences réalisées avec des aérosols et/ou des aérosols modèles.

Au vu de ce tableau, on peut remarquer que s’il existe déjà quelques études sur la dissolution du fer  

en laboratoire, en revanche il n’y en a pratiquement pas sur la spéciation qui en résulte. Ces rares 

études ont été, pour la majorité d’entre elles, réalisées dans les 10 dernières années et mettent en 

évidence  une  chimie  complexe  dont  on  sait  peu  de  choses.  Toutefois,  la  comparaison  de  ces 

diverses expériences confirme les hypothèses faites à l’issue de l’étude des mesures de terrain ; une 

influence certainement très forte de la composition chimique de la phase aqueuse, de la nature de la 

phase solide et  de la  présence ou non d’énergie  lumineuse sur le  cycle  du fer.   Ces différents 

paramètres seront donc vus plus en détail dans la suite de ce chapitre.

Lors de ces mesures expérimentales de laboratoire, certains auteurs se sont plus particulièrement 

intéressés à la solubilité du fer (Tableau 1-4). 

Solubilité (%) Références
1-18

2

0.3-12

0.05-1.25

6.1-10.6

3.45-12.08

12-23

10

0.04-0.17

Chester et al., 1993

Hoffmann et al., 1997

Spokes et al., 1994

Williams et al., 1988

Zhu et al., 1993

Zhu et al., 1997

Zhuang et al., 1992 

Moore et al., 1984 

Desboeufs, 2001
Tableau 1-4: Mesures de solubilité du fer  mesurées lors d’expériences en laboratoire

Cette solubilité a été trouvée en général assez faible (<20%) à contrario des mesures de terrain, où 

elle  pouvait  atteindre  jusqu'à  98%. Ceci  montre  bien que les  facteurs  précédemment  envisagés 

peuvent tous fortement jouer sur les résultats obtenus.

2.Dissolution du fer 

2.1.Généralités

La réaction de dissolution correspond à  l’équilibre suivant :

MxNy (s) ⇔ xMp+ (aq)+ yNq- (aq) K: constante d'équilibre

Avec le plus souvent p=y et q=x.
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On voit que la dissolution entraîne une libération d'ions en phase aqueuse. La charge ionique des 

espèces dissoutes est dépendante de l'état redox sous lequel ces espèces sont initialement présentes 

dans la matrice solide. Dans le cas du fer qui nous intéresse, on pourra distinguer les phases solides  

ferreuses, c'est-à-dire pour lesquelles le fer est sous forme fer (II), par exemple certaines argiles, des 

phases solides ferriques où le fer est sous sa forme oxydée (III), comme les hydroxydes ferriques. 

Les concentrations en espèces dissoutes sont contrôlées par la loi d’action de masse qui s’exprime 

ainsi :

K = (aMp+)x.(aNq-)y

aMp+  et aNq-  représentant  les  activités  des  espèces  considérées.  Ces  activités  sont  le  produit  des 

concentrations  de M et  N et  des  coefficients  d’activité  γ,  termes  correctifs  rendant  compte  des 

interactions  électrostatiques  entre  ions  et  dépendant  de  la  force  ionique  I  du  milieu.  K  est 

caractéristique du solide considéré et ne dépend que de la température. Par conséquent, la nature de 

la phase solide, la force ionique, la température et la concentration de Nq-  seront des paramètres 

susceptibles d’exercer une influence sur la distribution particulaire/dissous de Mp+.

2.2.Influence de la nature de la phase solide

La dépendance de la nature de la phase solide a pu être relevée dans plusieurs cas de mesures de 

terrain. On observe typiquement des concentrations en métaux dissous plus importantes pour des 

évènements  nuageux  ou  pluvieux  correspondant  à  des  masses  d'air  d'origine  anthropique  et  à 

l'inverse plus faibles pour ceux corresponadant à une origine crustale (Gatz et al., 1984; Guieu et 

al., 1997; Herut et al., 2001; Sandroni and Migon, 2002). Dans le cas particulier du fer, le même 

type  de  comportement  a  été  retrouvé  (Erel  et  al.,  1993; Kieber  et  al.,  2001).  Ces  observations 

s'expliquent par des solubilités supérieures des métaux dans les aérosols anthropiques (Colin et al., 

1990; Lim et al., 1994). Spokes et al. (1994) ont comparé la solubilité d’aérosols urbains à celle 

d’aérosols  désertiques  et  confirment  l’hypothèse  selon  laquelle  la  solubilité  des  particules 

anthropiques est plus grande que celles d’origine crustale. Chester et al. (1993) ont tenté d’expliquer 

cette influence de la nature de la phase solide. Ils ont considéré que le type de liaison reliant les 

éléments entre eux pouvait jouer un rôle primordial. Selon eux, plus les éléments sont fortement liés 

moins la particule sera soluble. Plus particulièrement pour le fer, Desboeufs et al. (2004) montrent  

que ce n'est pas l'origine des particules qui est le facteur déterminant sur la solubilité du fer mais la 

forme minéralogique sous laquelle il est inclus. D’après Zhuang 1992, le fer peut se trouver sous 

différentes formes dans les particules minérales ; il  peut soit être inclus dans la phase alumino-

silicatée (argile, feldspath), soit se trouver sous forme d’(hydr)oxydes (goethite, hématite), ou bien 

encore apparaître sous forme d’impuretés. Les particules anthropiques libèrent en général plus de 
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fer,  car il  s’y trouve sous forme d'impuretés  facilement  solubilisables  (Desboeufs et  al.,  2004). 

Selon Deutsch et al. (2001), la concentration en fer non anthropique des échantillons nuageux est, 

en réalité, limitée par la faible solubilité de l’hématite et de la goethite, qui sont les deux minéraux 

contenant du fer les plus couramment rencontrés dans les aérosols atmosphériques. De son coté, 

Zhu  (1992),  appuie  cette  idée  en  rappelant  qu’il  existe  un  rapport  de  105 entre  la  solubilité 

d’hydroxydes ferriques et l’hématite (cf. tableau de constante de « solubilité »). Selon Gatz et al. 

(1984), l’aluminium donne une bonne estimation de la part crustale des phases solides, donc plus la 

concentration en Al insoluble augmente moins l’aérosol sera soluble. 

La difficulté pour estimer les concentrations en fer dissous à partir de son type de liaison provient  

de ce que les aérosols atmosphériques se présentent plutôt sous forme d’un mélange de différents 

types d’aérosols (Levin & Ganor, 1996 ; Andreae et al., 1986). D’après Zhuang et al. (1992), la 

solubilité du fer dans des aérosols terrigènes collectés en zone marine est 5 à 17 fois plus élevée que 

celle observée dans les loess susceptibles d’en être la source principale. Guieu & Thomas (1996) 

observent également une augmentation de la solubilité du fer entre l’aérosol source et  l’aérosol 

collecté au-dessus de la zone océanique. Des observations faites dans des zones de mélanges entre 

des masses d'air terrigènes et anthropiques montrent que les poussières terrigènes sont recouvertes 

par des sels de sulfate ou de nitrate (Anderson et al., 1996; Busek et al., 1999; Gao et al., 2001). 

Ainsi, il apparaît que les aérosols accumulent à leur surface une variété de produits oxydés et de 

sels.  Pour  expliquer  ces  mélanges,  différents  processus  de  chimie  hétérogène  ont  été  avancés, 

comme le piégeage du SO2 gazeux à la surface des poussières minérales (Dentener et al., 1996), la 

collision/coalescence entre des poussières et des aérosols marins ou anthropiques (Mori et al., 1998) 

ou encore l'oxydation d'espèces gazeuses en phase aqueuse (Levin, 1990). Dans ces sels ou espèces 

oxydées, le fer est peu lié et a donc une solubilité plus élevée.  De plus, selon Slinn (1983), la 

distribution en taille dépend d’une part de l’origine mais également de la distance parcourue lors de 

son transport dans l’atmosphère. Ainsi, l’"âge" et l'"histoire" de l’aérosol peuvent être des critères 

importants pour l’étude de la solubilité du fer et donc de sa spéciation. 

2.3.Influence du pH: 

Le pH est généralement reconnu comme un paramètre essentiel dans la solubilisation des 

particules atmosphériques. Par exemple, pour les hydroxydes qui sont des minéraux usuellement 

rencontrés dans les particules d'aérosol, on peut écrire la réaction de dissolution comme suit :

M(OH)m(s) + mH+ ↔ Mm+
aq + m H2O   

Dans ce cas, la constante d'équilibre de la dissolution sera reliée au pH de la phase aqueuse selon: 

K’ = [Mm+]/[H+]m
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Comme nous l'avons vu, les concentrations de fer dans une goutte de nuage sont supérieures à celles 

trouvées dans une goutte de pluie. Selon Millet et al. (1995) plus une goutte est petite plus son pH 

sera bas.  De même,  Falconer  & Falconer  (1980) trouvent  que le  pH des  eaux nuageuses,  peut 

atteindre  des  valeurs  de  l’ordre  de  2.2,  valeurs  beaucoup  plus  basses  que  celles  rencontrées 

typiquement dans les eaux de pluie, situées entre 4 et 6 (Losno, 1989; LeBris, 1993; Kieber et al.,  

2001; Sanusi et al., 1996). 
Fe pH

Millet et al., 1995 terrain + 2.27-6.16
Hoffmann et al., 1996 et 2001 terrain +
Zhu et al., 1997 et 1992 terrain + 2-5-8
Zhuang et al., 1984 et 1992 terrain + 2-4.8
Spokes et al., 1994 Terrain et labo + 2-7
Williams et al., 1988 labo + 2.5-5
Moore et al., 1984 labo - 5.4-8
Bruno & Duro, 2000 labo + 5.2-7.3
Samson, 2000 labo + 3-6
Balmer, 1999 labo + 3-7.5
Houben, 2003 labo + 0-2
Jeon et al., 2001 labo + 4.1-6.6
Schwertmann, 1991 labo + 3-5
Taxiarchou et al., 1997 labo + 0.4-7.5
Desboeufs, 2001 labo + 3-5.3
Brimblecombe et Spedding, 1975 labo + 2-4.5

Tableau 1-5 : Dépendance de la solubilité du fer au pH dans les précipitations ou par expérience de dissolution,  
avec + signifiant une forte sensibilité au pH et -- une insensibilité au pH. 

La dépendance au pH de la solubilité du fer (Tableau 0-5) n'est pas uniforme sur l'ensemble de la 

gamme des pH observés dans les pluies. Les simulations expérimentales comme les mesures de 

terrain mettent en évidence que la solubilité du fer dans les aérosols crustaux dépend plus fortement 

du pH de la phase aqueuse dans la gamme pH 2 et 5.5 (Zhu et al., 1992; Zhuang et al., 1992; Spokes 

et al., 1994), mais en devient indépendante entre pH 5.5 et 8 (Moore et al., 1984) . Sur la Figure 1-

2, Zhuang et al. (1992) a reporté la concentration de fer dissous en fonction du pH de la phase 

aqueuse, pour des aérosols minéraux.
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Figure 1-2: fer dissous à partir d'aérosols minéraux en fonction du pH de la phase aqueuse altérante (Zhuang et  
al., 1992) et --- courbe retracée dans le cadre de ce travail

On peut alors noter que, sur la gamme de pH 2-5.5, la corrélation entre la solubilité absolue du fer et 

le pH a une pente beaucoup plus marquée entre 2 et 3, qu'entre 3 et 4.7 et qu’il n’existe quasiment 

plus de différence de solubilité  du fer entre pH 4.7 et  5.5.  Ces résultats  laissent  envisager une 

influence négligeable du pH sur la solubilité du fer d’aérosols crustaux pour des pH supérieurs au 

pH médian d’une eau atmosphérique, de l’ordre de 4.7 (Li & Aneja, 1992). Cette remarque permet 

d’expliquer pourquoi Moore et al. (1984) n’avaient pas observé d’influence du pH sur la solubilité, 

les valeurs de pH étudiées étant toutes supérieures à 5.

Si le milieu n’est pas tamponné (Statham & Chester, 1988 et Desbœufs et al., 2003), la dissolution 

de l’aérosol peut modifier le pH, et, donc, modifier sa propre solubilité. Il s’avère, par exemple, que 

l’ajout d’aérosols sahariens ou de lœss du Cap Vert entraîne une augmentation du pH (Desboeufs, 

2003 ;  Spokes,  1994) et  inversement  l’ajout  d’aérosols  anthropiques  une  diminution  (Williams, 

1988 ; Desboeufs et al., 2003). Ainsi, le pH de la goutte d’eau est gouverné par un équilibre entre 

les espèces neutralisantes, comme les carbonates provenant de la calcite (CaCO3) et acidifiantes, 

comme l'acide sulfurique libéré à partir des particules sulfatées, et dépendra donc directement de la 

nature des particules incorporées dans la phase aqueuse.

Selon Ozsoy & Cemal-Saydam (2001), un autre paramètre important pour estimer l'effet du pH lors 

des phénomènes de dissolution est la taille des particules via leur surface spécifique. Zhu et al.  

(1992) montrent que le pH mesuré des gouttes dépend de la taille des particules incorporées. Les 

sulfates anthropiques susceptibles de libérer de l’acide sulfurique en phase aqueuse et d’abaisser le 

pH sont généralement inclus dans la fraction submicronique de l’aérosol. La taille des particules 

peut donc avoir une influence directe sur la dissolution en conditionnant la surface d’échange, mais 
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également une influence indirecte par leur origine, les plus fines étant généralement imputables à 

une origine anthropique.

2.4.Influence des facteurs journaliers ou saisonniers

Dans le cas du fer, les résultats obtenus par Erel et al., 1993, Siefert et al., 1998 et Arakaki & 

Faust, 1998 sur les mêmes sites de prélèvement et pour des masses d'air de même origine (San 

Pedro  Hill  et  White  Mountain  à  NewYork),  montrent  une  grande  variabilité.  Ainsi,  outre  les 

caractères généraux que nous venons de voir qui sont associés à l'origine des particules, la grande 

hétérogénéité sur les mesures peut être liée à des paramètres extrinsèques aux particules. Il en va 

ainsi  de  la  saisonnalité.  La  comparaison  de  mesures  faites  par  ces  mêmes  auteurs  (Erel  et  al., 

1993 ;Kieber et al., 2001; Siefert et al., 1998), entre l’été et l’hiver, est significative. Ainsi, Siefert 

et al. (1998), remarquent une nette différence de concentration du fer avec 624 nM en février et 

6929 nM en juin, soit une concentration en fer est 10 fois plus forte en été. Willey et al. (2000)  

trouvent également un facteur 3 entre les mesures réalisées l’hiver et celles d’été, ces dernières étant 

toujours les plus élevées.  L’énergie lumineuse et/ou la température associées à cette saisonnalité 

peuvent être ainsi des facteurs importants favorisant la dissolution des particules. Les prélèvements 

de  Kieber,  et  al.  (2001)  réalisés  en  Nouvelle  Zélande  ou  à  Wilmington,  montrent  que  la 

concentration  en  fer  est  toujours  plus  élevée  aux  heures  de  fort  ensoleillement.  Ces  résultats, 

semblent confirmer l’hypothèse d’une réelle influence de la lumière sur la dissolution du fer.

Les études en laboratoire montrent que la lumière est probablement le principal paramètre qui peut 

expliquer ces différences jour/nuit et été/hiver. Selon Waite & Morel (1984), une nette influence de 

la  lumière  sur  la  dissolution  n’est  toutefois  observable  que pour  des  pH acides,  tels  que  ceux 

rencontrés  dans  la  phases  aqueuse  atmosphérique.  Ces  expériences  permettent  d’expliquer  les 

concentrations plus fortes observées sur le terrain, le jour (Tableau 1-6). 

Jour pH Nuit pH
Ozsoy & CemalSaydam, 2001 84nM 6.4 55nM 5.1
Siefert et al., 1998 6989nM 4.6 1792 4.6

Tableau 1-6 : Exemples de mesures de concentration de fer en phase aqueuse de jour et de nuit

2.5.Cinétique de dissolution

Pour comprendre comment jouent les facteurs que nous venons de voir sur la dissolution, il  est 

important de bien connaître les mécanismes qui la contrôlent dans les eaux atmosphériques. Dans ce 

sens, Spokes et al. (1994) ont montré que la dissolution des aérosols dans les gouttes était régie par 

la cinétique et non par la thermodynamique, du fait de la brièveté du temps de vie des gouttes et de 

la vitesse des réactions de dissolution. Ainsi, le temps de contact entre la phase solide et la phase 
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aqueuse est déterminant pour expliquer les quantités dissoutes dans une goutte. Ce temps de contact 

implique  d’ailleurs  la  nécessité  de  filtrer  le  plus  rapidement  possible  les  échantillons  d'eaux 

atmosphériques pour avoir une bonne représentation des concentrations dissoutes. Les techniques 

de filtration selon les auteurs peuvent être différentes, soit au niveau de la porosité des filtres, soit  

dans le temps (filtration en-ligne ou différée). Par conséquent, une distinction soluble/particulaire 

est  difficilement  comparable  si  elle  ne correspond ni  à  la  même réalité  physique,  ni  au même 

moment t. 

Si  on  regarde  la  cinétique  de  dissolution  du  fer  et  d’éléments  minéraux  à  partir  de  particules  

atmosphériques, elle semble s’opérer en 2 étapes. Après une étape initiale de très courte durée (10 

minutes  en  moyenne),  où  la  vitesse  décroît  très  rapidement,  on peut  voir  une  sorte  de  régime 

stationnaire s’installer, où la vitesse devient quasi constante et très faible par rapport à la vitesse 

initiale.  La  dissolution  apparaît  donc être  fonction  du  temps.  Zhuang  (1990),  qui  a  également 

remarqué que pratiquement toute la quantité mobilisable en fer était libérée durant ces 10 premières 

minutes, a montré que ce phénomène ne dépendait pas de la quantité de fer présente dans l’aérosol. 

Il en a conclu à un phénomène de saturation et donc de reprécipitation d’hydroxyde ferrique dès que 

son seuil de solubilité étant atteint. Desboeufs et al. (1999) qui travaillent en conditions de sous-

saturation,  expliquent  quant  à  eux  que  la  dissolution  s’opère  en  deux  étapes  par  un  départ 

préférentiel des éléments qui se trouvent hors des phases cristallisés dans les dix premières minutes 

(1ère étape), suivi d’une lente dissolution des phases cristallines comme les oxydes ou les alumino-

silicates (2nde étape). Ils ont alors montré que ces deux étapes peuvent être considérées comme des 

cinétiques d'ordre 1, selon:

Xsol→Xaq k

Seule la fraction soluble de X dans la phase particulaire peut être soumise à cette réaction. Ainsi en 

supposant que la quantité initiale soluble de X dans le solide est S, on trouve qu'après un temps t, il  

reste  dans  le  solide  (S-D) où D est  la  quantité  de X dissous.  Comme la  concentration  de [X] 

diminue avec le temps, on a alors,

==
dt
dDv k(S-D)

Comme au moment de la mise en contact des phases aqueuse et solide, à t = 0, la réaction de 

dissolution n'a pas commencé, on a D = 0, d'où on trouve en intégrant:

kt
DS

S =
−

ln  ou encore  (S-D) = S exp(-kt)

La vitesse de dissolution peut alors s'exprimer comme suit et en traçant lnv en fonction de t, on peut 

alors déterminer k et S (Figure 1-2). 
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v = kS exp(-kt) ou lnv= ln(kS) - kt

y = -0.0012x - 22.947
R2 = 0.9952

y = -0.0002x - 24.238
R2 = 0.9875
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Figure  1-3 :  lnv  calculé  pour  les  différents  prélèvements  d'une  réaction  de  dissolution  à  pH 4.7  en  milieu  
tamponné dans le cas du fer pour des poussières collectées en Arizona. Les droites représentent les régressions 
linéaires sur les points calculés et caractérisent donc l'ordre 1.

La Figure 1-3 met en évidence que le fer, comme les autres éléments dissous, présente deux étapes 

dans sa cinétique de dissolution, assimilables chacune à un premier ordre. Dans ce cas, les pentes 

des  droites  diminuent  avec  l'avancement  de  la  réaction  de  dissolution,  signifiant  une  cinétique 

d'ordre 1 initiale plus rapide que la seconde. Les travaux de Desboeufs (2001), mettent en évidence 

que les valeurs de k de la première comme de la deuxième étape cinétique augmentent quand le pH 

diminue. En conséquence, on peut penser que les processus reliés à ces étapes sont aussi fonction du 

pH  ou  bien  encore  on  peut  considérer  que  la  deuxième  étape  est  dépendante  de  la  première 

cinétique.  Cette  méthode  permet  donc  de  déterminer  la  dépendance  au  pH  observée  lors  des 

mesures  sur  le  terrain  ou de  laboratoire  et  d'estimer  ainsi  les  vitesses  de dissolution  du fer  en 

fonction des conditions du milieu. 

Avant  le  modèle  de  Desboeufs  (2001)  sur  la  dissolution  des  aérosols  minéraux  dans  les  eaux 

atmosphériques, plusieurs modèles de dissolution (Annexe 2) ont été proposés par les géochimistes 

pour expliquer la dissolution des minéraux par les eaux de surface. Au vu de ces différents modèles, 

il  semble  que  l’altération  et  la  dissolution  de  particules  soient  contrôlées  par  des  réactions  de 

surface, à l’interface solide/liquide. Les principaux réactifs participant à la dissolution des solides 

minéraux sont H+, OH-, H2O ainsi que des ligands comme l’oxalate. Dans le cas des oxydes qui ont 

été les plus étudiés, la principale réaction de surface est l’accrochage de ces espèces sur des sites 

polarisés en surface, entraînant un affaiblissement des liaisons entre le métal et l'oxygène (M-O), et 

par conséquent un accroissement de la vitesse de détachement du métal de la surface. On montre 
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alors que la dépendance au pH est due au fait que les oxydes de surface en contact avec de l’eau, 

sont transformés en oxydes hydratés ou en hydroxydes.  La charge (qui dépend du pH) de cette 

surface hydroxylée est la conséquence d’un transfert de protons à la surface. Mais l’interaction entre 

la  surface  et  ces  espèces  réactives  ne  peut  être  considérée  que  via  des  interactions  chimiques. 

L’importance de la surface de coordination et cette dépendance au pH peuvent être quantifiées par 

la loi d’action de masse. Elles peuvent s’expliquer en considérant l’affinité des sites en surface pour 

l’ion ou le ligand. Selon le type d'espèces réactives impliquées dans la dissolution, on parlera alors,  

de dissolution réductive ou non.

− Dissolution non réductive     :

Ce type de dissolution est typique du cas de l'action des H+ et des OH- et donc de l'effet du pH. Le 

proton polarise la liaison entre M-O. L’adsorption de H+ ou d'OH- à la surface est en général très 

rapide (Hachiya et al., 1984). Le détachement de l'ion métallique de la surface, alors induit par cette 

adsorption,  est  la  réaction  la  plus  lente.  L'adsorption  des  H+ ou  des  OH- en  surface  va  être 

dépendante des charges disponibles en surface. L'effet du pH sur la dissolution sera donc le plus 

faible quand la surface est électriquement neutre, la valeur de pH correspondant à cette neutralité 

étant appelée pHpzc (point de zéro charge). C'est donc le pH pour lequel la vitesse de dissolution sera 

la plus faible. Ainsi, la dépendance au pH du log de la vitesse de dissolution des éléments minéraux 

à partir de particules d'aérosols est souvent caractérisée par une évolution en forme de U ou de V 

(Desboeufs, 2001) (Figure 1-4).
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Figure 1-4 : Détermination des valeurs de pHpzc du loess du Cap Vert à partir des courbes de log v en fonction du 
pH dans le cas de Fe et Cu à différentes solubilités (Desboeufs, 2001).

 Pour certains solides, on a pu déterminer le pHpzc pour un élément donné : 

 - pour pH<pHpzc on aura alors : v=k(aH+)n

 - pour pH>pHpzc on aura alors : v=k(aOH-)m
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où :  0<m et  n<0.5  (Desboeufs,  2001 ;  Stumm & Wollast,  1990),  aH+ et  aOH- sont  les  activités 

respectives en H+ et en OH-. On a alors une vitesse de dissolution totale:

vtot= kH+(aH+)n + kOH-(aOH-)m

et où k est une constante de vitesse soit par rapport à H+ soit par rapport à OH-.

En traçant logv en fonction du pH, nous pouvons donc déterminer certains paramètres cinétiques. Il 

est ainsi possible de déterminer expérimentalement k et n. Comme la dissolution des aérosols se fait  

en deux étapes, une, correspondant aux phases non cristallines, et une autre, aux phases cristallines, 

les valeurs du pHpzc, de n et de k seront fonction de l'étape dans laquelle on se place.

S’il y a également présence de ligands dans le milieu, la vitesse de dissolution totale se compose de 

la somme des vitesses de dissolution induite par le pH (vH+) et par les ligands (vL ):

vtot= vH+ + vL

Remarque:

Dans certaines conditions alcalines, la déprotonation des groupes hydroxyles peut agir comme un 

ligand et faciliter le détachement du métal central et augmenter la vitesse de dissolution.

 - Dissolution réductive

En dehors du pH, plusieurs études ont mis en évidence que la dissolution était fortement 

dépendante  de  la  présence  d'oxydants  et  de  réducteurs  en  phase  aqueuse,  on  parlera  alors  de 

dissolution réductive. Alors que la dissolution par les protons est très faible (pour la goethite 10-

9mol.m-2.h-1 à pH 3), des conditions réductrices comme par exemple avec de l’ascorbate (10-3M), 

sans lumière, peuvent suffire à doubler la vitesse de dissolution . Simultanément à la protonation, 

une réduction du métal, via un transfert d’électron, se passe en surface des oxydes et hydroxydes.  

Le  métal  réduit,  sa  sphère  de  coordination  est  fragilisée.  Si  le  potentiel  redox du système  est  

suffisamment négatif, on aura une dissolution. Pour un potentiel redox fixé, on notera :

ve,H=ke,H*aH+
n

où ve,H est la vitesse de dissolution via un transfert d’électron et protonation simultanée.

Selon Zinder et al. (1986) n est alors plus faible que lors de la dissolution non réductive, ce qui 

signifie  qu'en  présence  de  réducteur,  l'effet  du  pH  sera  plus  faible.  Par  contre,  la  vitesse  est 

augmentée du fait d'un ke,H+ plus grand que kH+.

De même que pour les dissolutions non réductives,  des ligands comme l’oxalate  augmentent  la 

dissolution réductive. La réaction du Fe(III) d’(hydr)oxyde de fer avec l’oxalate forme un complexe 

≡Fe-C2O4
- en surface de l'(hydr)oxyde et fragilise la liaison du fer dans le réseau cristallin. Ainsi, 

via une étape de protonation,  le complexe peut se détacher et libérer le Fe(III) en solution. S'il 
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s'ajoute à ces processus la présence de réducteurs dans le milieu, le détachement du complexe sera 

accéléré et le fer libéré se retrouvera sous forme Fe(II). Pour un potentiel redox donné, on a alors le 

mécanisme de dissolution réductive en présence de ligand qui répond à la loi de vitesse suivante:

Ve,L=ke,LaLaH+

Où aL est l’activité en ligand et ve,L la vitesse de dissolution dans ces conditions réductives avec 

ligands et protons.

Selon,  Cheah  &  Sposito  (1999),  l’influence  de  l’acide  oxalique  (H2C2O4)  sur  la  vitesse  de 

dissolution est faible pour [C2O4
2-] < 100µM et augmente linéairement avec sa concentration. Ce 

résultat montre qu’il existe donc une concentration critique en ligand en dessous de laquelle il n’y a 

plus d’influence sur les vitesses de dissolution.

On sait que la lumière est impliquée dans un certain nombre de réactions d'oxydo-réduction. Lors 

d’expériences d’irradiation d’un même échantillon filtré et non filtré, Arakaki & Faust (1998) ont 

pu remarquer  une concentration  plus  forte  de Fe(II)  dans  la  solution  qui  n’était  pas  filtrée.  Ils 

suggérent  alors  une  influence  directe  de  la  lumière  sur  la  dissolution  du  fer,  cette  influence 

impliquant  un passage en solution de fer sous forme réduite.  D'autres auteurs ont aussi  mis  en 

évidence que l'énergie lumineuse est très importante lors de la dissolution réductrice, notamment 

dans le cas des (hydr)oxydes ferriques ou ceux de Mn(III, IV) (Waite & Morel, 1984 ; Pehkonen et 

al., 1995 ; Sulzberger & Laubscher, 1995). Par exemple, le complexe oxalate de surface ≡Fe-C2O4
-, 

que  nous  avons vu  précédemment,  peut  être  excité  par  la  lumière.  L’activation  par  la  lumière 

conduit à une dismutation de la liaison Fe-C2O4
- en  e- et  h+.  e- va réagir comme un réducteur de 

Fe(III) en Fe(II), et h+ comme oxydant de l’oxalate en radical. Ainsi, si nous nous trouvons dans des 

conditions de dissolution réductrice, le fer dissous le sera sous la forme Fe(II), dans le cas d’une 

dissolution non réductrice, on peut s’attendre aux 2 formes redox du fer selon la nature de la phase 

solide.  Nous  avons  entamé  récemment  des  expériences  de  dissolution  d’un  aérosol  désertique 

modèle en réacteur  ouvert  pouvant simuler  des situations diurnes et  nocturnes (Velay,  thèse en 

cours). Ces simulations menée à l’aide d’une solution altérante acidifiée à pH=4.7 par de l’acide 

sulfurique ne laissent voir aucune différence significative de vitesse de dissolution du fer total entre 

les 2 situations. En l’absence de complexant et/ou de réducteur, on n’observe donc pas à ce pH 

d’influence directe de la lumière sur la dissolution du fer.
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2.6.Bilan

Pour comprendre si la dissolution est une étape déterminante de la spéciation du fer, il faut 

donc savoir si les différents facteurs étudiés précédemment jouent sur le fer en général, quelque soit 

son état d'oxydation, ou plus particulièrement sur une des formes redox. 

Parmi  les  phases  solides  contenant  du  fer  couramment  rencontrées  dans  les  aérosols 

atmosphériques, nous connaissons seulement les constantes d'équilibre de la dissolution des phases 

décrites dans le Tableau 1-7 (Stumm & Morgan, 1996). 

Réaction log Ks
’

Hematite Fe2O3 + 6H+      =   2Fe3+ + 3H2O 0.09
Goethite FeOOH + 3H+    =   Fe3+ + 2H2O -1.0
Ferrihydrite (amorphe) Fe(OH)3 + 3H+  =  Fe3+ + 3H2O 3.96
Mélantérite FeSO4, 7H2O     =  Fe2+ + SO4

2- + 7H2O -2.21
Fe(OH)2 Fe(OH)2 + 2H+  =  Fe2+ + 2H2O 12.9
FeCO3 FeCO3 + 2H+     =  Fe2+ + H2CO3 17.5
FeC2O4, 2H2O FeC2O4 + 2H+    =  Fe2+ + H2C2O4 21.5

 Tableau  1-7 :  Réactions  de  dissolution  de  phases  solides  susceptibles  de  libérer  u  fer  en  phase  aqueuse 
atmosphérique. 

Les  valeurs  des  constantes  de  solubilité  des  phases  solides  en  équilibre  avec  le  Fe(II)  étant 

supérieures à celles des (hydr)oxydes du Fe(III), il apparaît que le Fe(II) est thermodynamiquement 

plus soluble que le Fe(III). D'ailleurs, si on trace le diagramme de Pourbaix du fer (Tableau 0-8), il 

apparaît que le Fe(III) ne peut pas être présent en trop forte concentration en phase aqueuse car il 

précipite  alors sous la forme de Fe(OH)3 amorphe.  En présence de ligands,  le  Fe(III) peut être 

complexé et  a précipiter  moins  facilement,  mais  il  ne pourra jamais  être  plus concentré  que le 

fer(II). 

pH 2 2.7 3 3.7 4 4.7 5 6
Fe(III)max 10-2M 8.10-5M 10-5M 8.10-8M 10-8M 8.10-11M 10-11M 10-14M
Tableau 1-8 : Concentration maximum de Fe(III) en phase aqueuse pour qu’il n’y ait pas de précipitation sous  
forme d’hydroxydes ferriques amorphes

De plus, comme nous l'avons vu dans le paragraphe précédent, la dissolution peut être réductrice. A 

ce titre, la lumière et la composition de la phase aqueuse vont jouer des rôles déterminants dans 

l'étape de dissolution et donc dans la spéciation en phase aqueuse. Certains auteurs ont ainsi étudié 

la photoréduction de différents oxyhydroxydes  en présence de différents types d’acides,  comme 

l'acide acétique (Pehkonen et al., 1995) ou de ligands comme l’oxalate (Sulzberger & Laubscher, 
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1995).  Dans  les  2  cas,  les  observations  permettent  de  conclure  que  cette  photoréduction  est 

dépendante de la nature de la phase solide. Par exemple, pour les oxydes ferreux, la dissolution de 

la ferrihydrite est plus rapide que celle de la goethite et de l’hématite, en présence de lumière. Lors 

de ces photoréductions, il a été effectivement montré que le fer dissous se trouvait présent sous sa 

forme réduite. Selon Sulzberger & Laubscher (1995), plus le milieu est réducteur, plus l’influence 

de la lumière sera grande. 

Par conséquent, si on s'appuie exclusivement sur l'étape de dissolution, le Fe(II) sera majoritaire en 

phase dissoute, dans le cas de la dissolution d'une phase solide ferrique, ou si la dissolution se fait 

en milieu réducteur et en présence de lumière. Toutefois, le fer libéré dans la goutte peut réagir en 

phase aqueuse homogène. Est-ce que ces réactions sont plus importantes que la dissolution pour 

expliquer la spéciation ?

3.Chimie du fer en phase aqueuse atmosphérique

Quand le fer se dissout dans la goutte, il va être en contact avec d'autres espèces avec lesquelles il  

pourra  peut-être  réagir.  La  réaction  la  plus  simple  qui  peut  avoir  lieu  est  tout  d'abord  la 

complexation. 

3.1.Rappels

Soit un élément chimique M, ici le fer, de concentration totale cM en solution, cette concentration cM 

est la somme des concentrations de Mlibre et Mlié. Mlibre indique l'élément chimique à l'état "libre" en 

solution, c'est-à-dire sous la forme d'un aquo-complexe M(H2O)n
z+ et Mlié indique l'élément M sous 

la forme d'un complexe avec un ligand L: M(L)n
z+ ou M(L)n ou M(L)n

z-.

Soit Kc la constante de complexation entre un élément M en solution et un ligand L:

 M + L  ML

On a Kc=[ML]/[M].[L], soit [ML]/[M]= Kc.[L]; pour que le ligand L ait une importance dans la 

spéciation  chimique de l'élément  X en solution,  il  est  nécessaire  que le  rapport  [ML]/[M] soit  

suffisamment grand, par exemple supérieur à 0,1 pour une limite à 10%, donc que Kc.[L]>0,1.

Dans les calculs d'équilibres, nous aurons souvent besoin d'associer plusieurs équations chimiques à 

la suite pour exprimer le bilan réactionnel recherché; il est alors plus commode de travailler avec les 

logarithmes ou antilogarithmes des concentrations et des constantes d'équilibre qui s'additionnent 

entre eux. Nous rappelons ici la notation en "p" employée:

 pM= -log[M].
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3.2.Etude d’un cas simple :

Nous allons tout d'abord examiner le Fe(II) qui comme nous l'avons vu est plus soluble et donc 

normalement prédominant. Il ne peut former qu'un seul complexe dans l'eau selon:

(5) Fe2+ + H2O ⇔ Fe(OH) + + H+ log β 5= -9.5

Ainsi, on a comme domaine de prédominance des espèces en fonction du pH

Dans le cas des gouttes d'eau atmosphérique dont le pH excède rarement 6, le Fe(II) devrait être 

sous forme Fe2+.

Pour la spéciation du fer au degré d'oxydation III, les complexes formés sont essentiellement des 

hydroxo-complexes  (Turner  et  al.,  1981;  Stumm  et  Morgan,  1996)  suivant  les  réactions 

successives :

(1) Fe3+ + H2O ⇔ Fe(OH)2+ + H+ log β 1= -2,73

(2) Fe3+ + 2 H2O ⇔ Fe(OH)2
+ + 2H+ log β 2= -6.5

(3) Fe3+ + 3 H2O ⇔ Fe(OH)3 + 3H+  log β 3= -12.83

(4) Fe3+ + 4 H2O ⇔ Fe(OH)4
- + 4 H+   log β 4= -22.13

Nous pouvons donc présenter un diagramme de prédominance des espèces ferriques:

Le complexe Fe(OH)2
+ serait ainsi le seul présent en quantité notable, dans les pluies ou nuages 

dont le pH varie en moyenne autour de 3 à 5. La concentration en fer (III) peut être estimée égale à 

la concentration en dihydroxo-complexe du fer (III).

Le passage du fer d'un état redox à l'autre suivant l'équilibre:

Fe3+ + e- =  Fe2+ E°1= 0.77V

Aux conditions de pH rencontrées dans le cas des eaux atmosphériques, le fer III est sous forme de 

dihydroxo-complexe. L'équilibre d'oxydo-réduction devient:

Fe(OH)2
+ + e- + 2H+  =  Fe2+ + 2H2O

et ainsi le potentiel redox de la réaction redox est:

E1=E°1 + 0.06log [Fe3+]/[Fe2+]

Fe2+ Fe(OH)+

9.5

2.73        3.8  6.3         9.2

pH

Fe3+     Fe(OH)2+   Fe(OH)2
+  Fe(OH)3   Fe(OH)4

-

pH
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E1=E°1 + 0.06log ([Fe(OH)2
+][H+]2/β2[Fe2+])

Parallèlement à cette réaction, l'équilibre d'oxydo-réduction avec l'eau a lieu

O2 + 4 H+ + 4 e-  =  2H2O  E°2= 1.23V

E2=E°2 + 0.015log [O2][H+]4

Avec [O2]=3.10-4M en phase aqueuse atmosphérique, on obtient donc:

Log ([Fe(OH)2
+] / [Fe2+])= 59.2 – 2pH

Pour les eaux atmosphériques, on aura alors toujours le Fe(III) qui prédominera et:

[Fe]T = [Fe(OH)2
+]

Le Fe(II) est par conséquent thermodynamiquement instable dans un environnement oxydé tel que 

l’atmosphère (O3, H2O2, O2, OH). Donc même si la dissolution permet une plus forte concentration 

en  Fe(II),  il  apparaît  que  la  thermodynamique  implique  son  oxydation  en  Fe(III).  Cependant,  

plusieurs études ont montré qu’une large partie du fer dans la phase aqueuse atmosphérique pouvait  

se trouver sous sa forme réduite dissoute, Fe(II) (Tableau 1-9). 

3.3.Mesure de la distribution Fe(II)/Fe(III) dans les eaux atmosphériques

Le  Tableau  1-9 regroupe  toutes  les  mesures  de  Fe(II)  et  de  Fe(III)  faites  en  phase  aqueuse 

atmosphérique, disponibles dans la littérature à ma connaissance. 
ref Fe(II)/Fetot dissous Fe(II) nM Fe(III) nM Fe(tot) nM pH milieu
Zhuang et al., 1995 25-100 80-300 3.8-4.5 Pluie - côtier
Özsoy  &  Saydam, 
2001

0.002%-64.4% 
moyenne de 6.1%

Pluie - proche 
urbain

Arakaki et al., 1998 20-1570 
median=770

2.9-4.6 Nuage urbain

Sedlak et al., 1993 38%
28%

18
13

29 dissous
18 dissous

Sedlak et al., 1997 10-600 700-24000 3.1-5.8 Nuage - rural
Deutsch et al., 2001 50-280 60-300 3.4-5 Nuage proche 

urbain
Kieber et al., 2001a 50%-56% 40 31 330 Pluie - côtier
Kieber et al., 2001b 65%

53%
36%-79% et >79%

36
53
12-102

19
46
nd-28

213
281
77-640

Pluie - côtier
continental
marine

Siefert et al., 1998 <DL-1820 <DL-3000 DL-929 2.92-
3.62

Nuage - 
urbain

Behra & Sigg, 1990 20%-90% Brouillard  - 
urbain

Erel et al., 1993 2%-55% Nuage  et 
brouillard –
côtier  et 
continental

Tableau 1-9 : Mesure de la spéciation du fer en phase aqueuse atmosphérique. 

29



Il apparaît dans un premier temps que le nombre de mesures existantes est très limité, et que ces 

mesures ne permettent pas de mettre en évidence la prédominance d'une forme redox sur une autre. 

On a ainsi un rapport Fe(II)/Fetotal compris dans la gamme 0.002% à 90%, avec une moyenne autour 

de 50%. On remarque ensuite que les valeurs trouvées sont très variables d’un auteur à l’autre, et 

également  d’un évènement  à  l’autre  au  cours  d'une  même  campagne  de  mesure.  Par  exemple, 

Kieber et al. (2001) trouvent un rapport qui va du simple au double dans des échantillons de pluie  

collectés en milieu marin. Ainsi, il est difficile de dégager une tendance pour les concentrations ou 

pour les rapports mesurés, que ce soient en fonction du type d’hydrométéore (nuages ou pluies), ou 

encore en fonction du site (milieu urbain ou côtier), comme cela avait été mis en évidence pour les 

concentrations en fer total dissous (Fuzzi, 1994 ; Millet et al., 1995 ; Colin et al., 1990). 

Une  des  explications  à  l'hétérogénéité  de  ces  résultats  vient  probablement  des  systèmes 

expérimentaux mis en place pour les mesures. La distribution entre le Fe(II) et le Fe(III) est une 

donnée qui va évoluer  rapidement  avec le  temps,  comme le  montrent  les constantes de vitesse 

données en annexe 3,  cette  évolution étant  cependant  moins  rapide que celle  observée entre  le 

cuivre et le manganèse. Ainsi sous réserve d’une méthode de séparation suffisamment rapide, cette 

particularité  du  fer  rend  encore  possible  l’observation  de  sa  distribution.  Les  techniques 

expérimentales utilisées par les auteurs cités ici sont très différentes et présentent notamment des 

laps de temps avant analyse très variables (Annexe 4). Par exemple, la mesure par chromatographie 

implique un retour au laboratoire et donc un stockage des échantillons (Hofmann 1991). Dans le cas 

de la mesure par absorption atomique du fer total et par spectroscopie UV du Fe(II) avec de la 

ferrozine, Sedlak et al., 1997 de même que Kieber et al., 2001 stockaient leurs échantillons dans le 

noir de 1 heure à 24 heures avant analyse.  Il n'est donc pas étonnant de trouver de telles différences 

dans les concentrations  mesurées.  Toutefois,  il  est  difficile  de déterminer  la part  induite  par le 

protocole expérimental sur la différence des valeurs trouvées. 

Une autre explication peut provenir des conditions du milieu. Nous avons vu que le Fe(III) était très 

peu soluble. Le diagramme de Pourbaix du fer, pour une concentration de 10-7M, montre que le Fe3+ 

commence à précipiter à pH 3.65. Pour les pH supérieurs, il faut que la concentration de Fe(III) soit 

plus faible encore sinon le Fe(III) précipitera sous la forme de Fe(OH)3 amorphe dont la constante 

est donnée dans le Tableau 1-7. 

Il est donc assez difficile d’expliquer les résultats de Deutsch et al., 2001 par exemple en ne tenant 

pas  compte  d'autres  ligands  susceptibles  de  réagir  avec  le  Fe(III)  et  de  diminuer  ainsi  la 

concentration du Fe(III) libre dans la phase aqueuse.
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3.4.Ligands atmosphériques :

Les  principaux  ligands  minéraux  rencontrés  en phase  aqueuse  atmosphérique  sont:  OH-,  CO3
2-, 

SO4
2- et Cl- (Turner et al., 1981).

Les principaux ligands organiques sont :

 HCOO-, C2O4
2-, CH3COO-.

L’oxalate (C2O4
2-) est présent en phase aqueuse en concentration du même ordre de grandeur que 

celle du fer (Sedlak & Hoigné, 1993). Il existe une forte affinité entre l’oxalate et le Fe(III), plus 

forte que d’autres ligands susceptibles d’être présents (Sedlak & Hoigné, 1993). Il constitue, par là 

même, le ligand principal du fer en phase aqueuse atmosphérique. Lorsqu’on met en présence des 

ions ferriques et de l’acide oxalique,  il  peut se former trois complexes : FeC2O4
+,  Fe(C2O4)2

-,  et 

Fe(C2O4)3
2- suivant les réactions (6) à (8).

Les  différents  complexes  qui  peuvent  se  former  entre  le  fer  (II  ou  III)  et  ces  ligands  sont 

rassemblées dans le Tableau 1-10. 

N°  de 
réaction

réaction Log βn

6 Fe3+ + C2O4
2- → Fe(C2O4)+ 8.77

7 Fe3+ + 2C2O4
2- → Fe(C2O4)2

- 15.49
8 Fe3+ + 3C2O4

2- → Fe(C2O4)3
3- 19.93

9 Fe3+ + CH3COO- → FeCH3COO2+ 4.1
10 Fe3+ + 2 CH3COO-  → Fe(CH3COO)2

+ 7.6
11 Fe3+ + 3 CH3COO- → Fe(CH3COO)3 9.6
12 Fe2+ + C2O4

2- → Fe(C2O4) 3.62
13 Fe2+ + 2 C2O4

2- → Fe(C2O4)2
2- 5.72

14 Fe3+ + SO4
2 → FeSO4

+ 4.04
15 Fe3+ + 2 SO4

2- → Fe(SO4)2
- 5.62

16 Fe3+ + Cl- → FeCl2+ 1.48
17 Fe3+ + 3 Cl- → FeCl3 1.13
18 Fe3+ + CO3

2- → Fe(CO3)+ 9.72
19 Fe2+ + SO4

2 → FeSO4 2.20
20 Fe2+ + Cl- → FeCl+ 0.32
21 Fe2+ + CO3

2- → Fe(CO3) 4.73
Tableau 1-10 : Réactions de complexation du fer en phase aqueuse 

Par conséquent,  d'un  point  de  vue  thermodynamique,  du  Fe(III)  pourrait  être  mesuré  en phase 

aqueuse.  Le  Fe(II)  quant  à  lui  devrait  s’oxydé,  pourtant  du  Fe(II)  a  été  mesuré  dans  la  phase  

aqueuse atmosphérique (Tableau 1-6). On peut alors supposer que notre système se trouve contrôlé 

par la cinétique et ceci peut expliquer la grande hétérogénéité du rapport Fe(II)/Fe soluble observé dans 
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la littérature. En particulier si les mesures de jour et de nuit sont comparées, comme par exemple 

dans Deutsch et al., 2001 et Özsoy & Cemal-Saydam, 2001, on peut alors s’interroger sur le rôle 

potentiel de la photochimie sur le cycle du fer.

4.Cinétique

4.1.Influence de la Photochimie et des oxydants:

La photochimie est une chimie radicalaire. Certaines espèces moléculaires vont absorber une partie 

de la lumière solaire et se photodissocier pour former des radicaux libres. L’étude de la photochimie 

dans la troposphère est donc fortement dépendante du spectre solaire. Son intensité et sa répartition 

spectrale sont bien différentes au niveau des nuages de celles issues directement du soleil.  Tout 

d'abord, le spectre est modifié lorsqu’il pénètre dans l’atmosphère (où l’UV lointain est absorbé). 

Ensuite, au niveau du nuage, une partie des ondes peut être réfléchie tandis qu’une autre partie va y 

pénétrer, ce qui peut contribuer à augmenter l’énergie lumineuse (Madronich, 1987). 

Le radical libre OH et ses dérivés (le radical HO2 et les peroxydes, dont le principal est le H2O2) 

sont des oxydants puissants en phase aqueuse atmosphérique. La capacité des métaux de transition, 

tel que Cu, Mn et Fe, à passer assez facilement d’un état d’oxydation à un autre leur confère des 

propriétés catalytiques vis à vis de réactions d’oxydoréduction. Ils sont ainsi connus pour constituer 

une  source  significative  de  radicaux  OH  via  des  processus  photochimiques,  comme  cela  est 

schématisé en Figure 1-5. 
 O 2 

- 

Fe III 

  O 2 

   Fe II 

Cu II  Cu I 

 O 2 
-    O 2 

h ν  

H 2 O 2 OH 

Figure 1-5: Cycle du fer
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La chimie du fer, en phase homogène aqueuse atmosphérique, va donc différer en fonction 

de  l’énergie  lumineuse.  La  vitesse  de  photolyse  d’une  molécule  X  est  proportionnelle  à  la 

concentration de cette espèce et peut s’écrire :

V=J[X] 

où  J  est  défini  comme  étant  la  constante  de  photolyse  qui  dépend  de  l’intensité  de  l’énergie 

lumineuse I(λ), de la section efficace de cette molécule et du rendement quantique de la réaction.

Nous avons vu que le fer ferrique pouvait  se trouver sous différentes  formes en phase aqueuse 

atmosphérique:  Fe3+,  Fe(OH)2+,  Fe(OH)2
+,  dont la distribution sera dépendante du pH. Ces trois 

formes peuvent être photolysées pour donner du Fe(II) (réaction 22 à 24,  Tableau 1-11). Parmi 

elles, la photolyse du Fe(OH)2+, qui absorbe jusqu’à 370 nm, est la plus efficace. Elle produit un 

radical hydroxyle (réaction 23), avec un rendement quantique compris entre 0.1 et 0.3 (Warneck et 

al. , 1996). Ainsi, l’acidité du milieu contrôlant la forme chimique prédominante du fer (III), peut 

jouer un rôle sur la variation du rapport Fe(II)/Fe tot. Par ailleurs, la présence d’oxydants tels que 

H2O2 va réagir avec le Fe(II) en l’absence de lumière pour donner du Fe(III) selon la réaction de 

Fenton (26).

(22) Fe3+ + hν → Fe2+

(23) Fe(OH)2+ + hν → Fe2+ + OH 

(24) Fe(OH)2
+ + hν → Fe2+ + OH + OH-

(25) H2O2 + hν → 2OH

(26) Fe2+ + H2O2 → Fe3+ +OH + OH-

Tableau 1-11 : Réactions de photolyses du Fe(III) et du peroxyde d’hydrogène, ainsi que la réaction de Fenton

Ainsi outre le pH, deux autres paramètres semblent essentiels pour comprendre la spéciation 

du  fer  en  phase  aqueuse:  la  présence  de  H2O2 et  l’énergie  lumineuse.  En  présence  d’énergie 

lumineuse, on a Fe(II)>Fe(III) et inversement en présence de H2O2 et sans lumière, Fe(III)>Fe(II). 

On voit ainsi que si on se place d'un point de vue photochimique, on peut commencer à expliquer 

les concentrations en Fe(II) observées par certains auteurs ainsi que leur dépendance vis-à-vis de la 

lumière et du pH.

Par exemple, Schwanz (1997) a observé des concentrations en Fe(II) supérieures le jour par 

rapport aux concentrations de nuit. De même, Behra & Sigg (1990) montrent une augmentation du 

Fe(II) avec l’irradiation solaire. Enfin, Deutsch (2001) a trouvé durant les compagnes Feldex 95 et 
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97 que le % de Fe(II) dans les échantillons est supérieur le jour en comparaison des échantillons 

collectés de nuit : 

Fe(II)/Fe>60% durant la journée

On remarque pourtant que pour un événement nuageux particulier collecté durant les campagnes 

Feldex, le % de Fe(II) reste élevé même la nuit. Et si on regarde de plus près, on peut voir que la  

concentration en H2O2 pour cette nuit là était faible. Pour les autres évènements nuageux, une lente 

oxydation de Fe(II) a été observée la nuit. Cette évolution montre que la réaction de Fenton (26) 

semble être un facteur significatif dans le rapport Fe(II)/Fe dans la phase aqueuse atmosphérique. 

Cependant la nuit, la diminution du Fe(II) reste limitée à 10-20%, et le Fe(II) représente toujours 

plus de 40% du fer  dissous.  Par conséquent,  la  réaction  de Fenton ne peut  pas tout  expliquer. 

D’après Faust (1994), la présence de Fe(II) est essentiellement due à la réduction photochimique du 

complexe  ferrique  (réaction  22)  et  à  la  réduction  de  Fe(III)  par  O2
-/HO2 (Figure  1-5).  Cette 

hypothèse ne permet cependant pas d’expliquer les résultats obtenus sur le terrain car en l’absence 

d’énergie lumineuse les radicaux vont être rapidement consommés de même que le Fe(III) ne sera 

plus photoréduit et pourtant le  rapport Fe(II)/Fe reste toujours proche de 40%.

Pour compléter les paramètres liés à la photochimie pouvant expliquer les concentrations en 

Fe(II) et (III) en phase aqueuse, il faut regarder l'action des ligands. Le Fe(C2O4)2
-, peut absorber 

jusqu’à  420nm  dans  les  conditions  rencontrées  dans  l’atmosphère.  En  l’absence  d’énergie 

lumineuse, pour des pH compris entre 3.4 et 5, et en présence de O2
-/HO2, une diminution rapide du 

Fe(II) est observée. Ceci laisse suggérer que le Fe(III) se complexe avec l’oxalate présent et que le 

complexe formé ne peut être réduit en Fe(II) (Sedlak & Hoigné, 1993). Au contraire quand il y a de 

la  lumière,  nous  avons  déjà  vu  que  le  complexe  oxalate-fer  peut  être  excité  par  de  l’énergie 

lumineuse et entraîner la réduction du Fe(III) en Fe(II) et la libération de radicaux oxalates. La 

présence d’espèces organiques et d’énergie lumineuse, peut donc influer sur la spéciation du fer. 

Ces processus semblent être induits par l’énergie lumineuse via un transfert d’électron du ligand 

organique vers l’ion métallique:

(27) Mn+_org + hν → M (n-1)+ + org°

Finalement, la cinétique doit certainement jouer un rôle important sur la spéciation. Par là 

même,  il  est intéressant de remarquer que le temps t de prélèvement a une grande importance, 

puisqu’au sein même de la phase aqueuse des réactions peuvent avoir lieu, d’autant plus fortement 

que l’on se trouve en présence d’énergie lumineuse.
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4.2.Influence d’autres métaux de transition :

Selon Jacobsen et al. (1997), outre le fer, le manganèse va également être susceptible réagir avec les 

radicaux selon les réactions suivantes :

(28) Mn2+ + O2
- → MnO2

+

(29) Mn2+ + HO2 → MnO2
+ + H2O2

Et selon Diebler et Sutin, 1964, la chimie du manganèse peut influer sur la chimie du fer

(30) Fe2+ + Mn3+ → Fe(III) + Mn2+

La présence de manganèse favorise la présence de Fe(III). 

Selon Hoigné et al. (1995), pour une concentration en cuivre 10 fois plus faible que celle du fer, on 

peut  remarquer  une  consommation  de  O2
-/HO2  5 fois  plus  rapide.  Par  conséquent,  comme  ces 

radicaux réagissent avec le cuivre il ne réagissent plus avec le Fe(II) présent. 

(31) Cu(I) + O2
- → Cu(II) + H2O2

(32) Fe(II) + HO2 → Fe(III) + H2O2

(33) Fe(II) + O2
- → Fe(III) + H2O2

(34) Fe(III) + Cu(I) → Fe(II) + Cu(II)

De plus, Parker & Espenson (1969) ont trouvé une relation linéaire entre la réduction du Fe(III) et la 

concentration en Cu(I) en solution acide. La présence de cuivre de degré d’oxydation I va pouvoir 

réduire le Fe(III) présent. Dans les 2 cas cités précédemment,  la présence d’une quantité même 

faible de Cu(I) va pouvoir intervenir sur la spéciation du fer en faveur du Fe(II), pouvant se traduire 

par une augmentation du rapport Fe(II)/Fe(III) en phase aqueuse atmosphérique (Figure 1-5). 

En présence de cuivre, Mn(III) va réagir préférentiellement avec le Cu(I) plutôt qu’avec le Fe(II), 

favorisant également la présence de fer sous sa forme réduite.

5.Schéma d'étude

Plusieurs points importants se dégagent des travaux publiés pour expliquer la spéciation du fer. La 

nature de la phase solide ferreuse ou ferrique et la nature de la dissolution (réductive ou non) sont 

les 2 paramètres qui apparaissent déterminants.  A la suite de cette dissolution,  des réactions en 

phases aqueuses sont susceptibles d’influer sur le rapport Fe(II)/Fetd. Deux autres points importants 

se dégagent alors, la composition du milieu aqueux et l’énergie lumineuse. Selon la composition de 
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la phase aqueuse, des réactions chimiques vont pouvoir avoir lieu. La présence d’énergie lumineuse 

va  augmenter  le  rapport  Fe(II)/Fedissous.  Cette  énergie  lumineuse  semble  influer  à  la  fois  sur  la 

spéciation  du fer  mais  également  sur  la  dissolution  du fer,  en particulier  la  présence d’énergie 

lumineuse semble favoriser la présence de Fe(II).

Mon but a donc été de développer une démarche expérimentale qui permette de faire la lumière sur 

la contribution relative de chacun de ces phénomènes sur la spéciation. 

Tout d’abord et particulièrement pour la prise en compte de la cinétique,  il  faut pouvoir 

déterminer une spéciation précise du fer pour un  temps t donné, ce qui pour l’instant n’a encore 

jamais été réalisé. La première chose à faire pour arriver à ce but a été de mettre au point une 

technique de séparation Fe(II)/Fe(III) en ligne, répondant aux contraintes de temps, de volume et de 

concentration de la phase aqueuse atmosphérique. A la suite de quoi des simulations en laboratoire 

ont pu être développées. 

Un  réacteur  en  milieu  « ouvert »  à  circulation  permanente  de  fluide  avec  séparation 

Fe(II)/Fe(III) « on-line », m’a permis de simuler au mieux la dissolution de particules en excluant 

toute  possibilité  d’équilibre  avec  la  phase  solide.  Ce  réacteur  reproduit  ainsi  les  contraintes 

temporelles du contact atmosphérique solide/liquide. Aucun travail d’ensemble de ce genre (chimie 

multiphasique du fer dans l’atmosphère) n’a pu être conduit à ce jour dans de telles conditions. En 

premier  lieu,  la  nature  de  l’aérosol  est  apparue  comme  étant  un  paramètre  important  dans  les 

processus de dissolution du fer et sa distribution en phase aqueuse à deux niveaux : selon la façon 

dont  le  fer est  lié  dans la  phase solide  et  selon son degrés  d’oxydation.  Sans une méthode de 

séparation  adéquate,  il  était  jusqu’à  présent  difficile  de  simuler  au  mieux  ces  interactions 

liquide/solide. Afin de mieux comprendre l’influence de la nature de la phase solide sur la chimie 

du fer, des expériences avec des particules riches en fer, caractérisées par des degrés d’oxydation 

différents et usuellement rencontrées dans les aérosols atmosphériques ont été menées.

Au-delà de la nature de la phase solide, l’influence de la composition de la phase aqueuse 

apparaît comme essentielle, que ce soit sur les vitesses de dissolution du fer ou sur la chimie du fer 

elle-même.  La compréhension du rôle du pH sur la dissolution du Fe(II)  et  du Fe(III) apparaît 

déterminante  pour  expliquer  les  résultats  très  variables  mesurés  par  les  différents  auteurs  lors 

d’observations en milieu naturel. Nous avons également mis en évidence que la présence en phase 

aqueuse de métaux de transition et/ou d’oxydants pouvaient également influer sur ce cycle.  Il a 

donc  fallu  réaliser  un  réacteur  photochimique  homogène  afin  de  pouvoir  simuler  un  système 

atmosphérique simple, qui nous permet en particulier l’étude de l’action du peroxyde d’hydrogène 

et de la lumière sur la distribution du fer. 
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Ces expériences en laboratoire pourront finalement être comparées à des mesures de rapport 

de Fe(II)/Fetd,  obtenues  lors de campagnes  de terrain,  pour différents  types  de phases aqueuses 

(nuage et neige).

L’ensemble  de  ces  résultats  va  nous  permettre  de  mettre  en  évidence  certains  facteurs 

influençant la chimie atmosphérique du fer.
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Chapitre 2 Mise en œuvre expérimentale.

1.Principe et intérêt de la méthode de séparation du Fe(II)/Fe(III)

-Intérêt :

L’étude bibliographique du chapitre 1 a souligné une forte influence de la composition chimique de 

la solution et des conditions environnementales du milieu (jour/nuit) sur la spéciation du fer. Le 

temps de mesure de ce rapport Fe(II)/Fe(III) est donc un facteur clé pour la compréhension de la 

chimie du fer dans la phase aqueuse. Les résultats de le spéciation Fe(II)/Fe(III) dans les nuages 

rapportés par la littérature sont ainsi à prendre avec précaution car les méthodes utilisées pour leurs 

mesures montrent quelques failles. Ces méthodes ont souvent été mises au point pour des analyses  

d’eau de mer,  à des forces ioniques et des pH fort  différents de ceux rencontrés dans la phase 

aqueuse atmosphérique.  Ces méthodes permettent en général de mesurer le fer élémentaire et le 

Fe(II) ou le Fe(III) mais rarement les 2. Une liste des méthodes trouvées dans la littérature est 

donnée en annexe 3. Il existe 4 grands types de méthode pour analyser le fer et sa spéciation : 

 - La colorimétrie qui va permettre en général d’analyser le Fe(II) et le fer total. Cette méthode a 

une détection limite trop élevée si l’on utilise une cuvette standard de 1 cm. La mise en place de 

cuvettes plus grandes permettant un chemin optique plus long ne peut apporter tout au plus qu’un 

gain d’un ordre de grandeur avec une cuvette de 10 cm. Cependant dans ce cas, un plus grand 

volume d’échantillon est nécessaire, ce qui n’est pas souvent possible lors d’études portant sur les 

nuages. 

 - La chromatographie est également utilisée. Elle a le désavantage d’être assez « encombrante » et 

donc de ne pas pouvoir être mise en place facilement sur le terrain. Cette méthode implique donc 

souvent un retour des échantillons au laboratoire et ainsi des temps de stockage assez longs avec 

une évolution possible du rapport Fe(II)/Fe(IIII). Les limites de détection sont également souvent 

trop élevées pour ces mesures dans les eaux atmosphériques. 

 - La voltamétrie qui nécessite également une préconcentration, a une limite de détection trop haute. 

Les méthodes de spectroscopie comme l’absorption atomique (GFAAS) ou l’émission atomique 

(ICP-AES) sont des méthodes dites élémentaires qui nécessitent une séparation du Fe(II)/Fe(III) 

avant analyse, mais qui ont des limites de détection suffisamment basses pour permettre une analyse 

du fer à l’état de trace dans la phase aqueuse.
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Outre les problèmes de sensibilité qui contraignent fortement le choix de la méthode d’analyse, le 

premier impératif consiste à séparer rapidement le Fe(II) du Fe(III) pour éviter tout évolution de ce 

rapport. Or, aucune méthode permettant cette séparation en ligne n’est, à ce jour, applicable pour les 

conditions atmosphériques. Il a donc été tout d’abord nécessaire de mettre au point cette méthode de 

séparation du Fe(II)/Fe(III). 

-Principe :

La méthode de séparation Fe(II)/Fe(III) s’appuie sur la complexation du Fe(II) avec la ferrozine. Ce 

composé réagit en effet facilement avec du fer bivalent formant alors un complexe stable couleur 

magenta soluble dans l’eau (Stookey, 1990). On fait passer l’échantillon sur une résine conditionnée 

par de la ferrozine comme phase stationnaire; seul le Fe(II) est retenu et on récupère directement le 

Fe(III) en sortie de résine. Le Fe(II) est ensuite décroché de la résine et récupéré par élution avec du 

méthanol.  Les  solutions  sont  ensuite  analysées  par  spectrométrie  d’absorption  atomique  à  four 

graphite (G.F.A.A.S ), technique finalement choisie pour sa sensibilité.

Cette méthode a principalement été utilisée pour séparer le Fe(II) et le Fe(III) dans l’eau de mer 

(King et al,1992). Son adaptation aux eaux de pluies, c’est à dire pour des solutions de force ionique 

beaucoup plus faible et de pH plus bas que ceux rencontrés dans l’eau de mer, a été nécessaire.

La concentration de ces espèces dans les eaux de pluies étant de l’ordre de quelques ppb, toutes les 

opérations doivent être effectuées en salle blanche sous une hotte à flux laminaire de classe 1 dans 

des conditions d’ultra-propreté, afin d’éviter tous risques de contamination.

⇒ Résine sep pak :

La résine utilisée est  une résine sep pak tC18 fabriquée chez Waters.  Sa phase stationnaire  est  

constituée d’un gel  de silice sur lequel  est  greffée une chaîne alkyle  comportant  18 atomes de 

carbone : Si(C18H37)3. Elle est apolaire et hydrophobe. Son pH à la surface est de 7. Cette résine est 

particulièrement bien adaptée à des solutions d’acidité inférieure à 3, ce qui est le cas de la solution 

de ferrozine que nous utilisons, dont le pH est de 2. Son poids est de 400 mg et la taille des pores est 

de 125 Angstrom.

Pour  des  résines  chromatographiques  dont  la  phase  stationnaire  est  apolaire,  on  parle  alors  de 

chromatographie à polarité inversée, la force de la solution éluante étant fonction inverse de sa 

polarité. Ainsi le méthanol a une plus grande force éluante que l’eau, permettant la récupération des 

espèces Fe (II) retenues dans la résine. 
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⇒ Complexe Fer-FZ :

La séparation du Fe(II) et du Fe(III) repose entièrement sur la formation de ce complexe. En effet, 

la ferrozine (FZ : figure 1) ne réagit pas avec le Fe(III). L’utilisation de la ferrozine ( 3-(2-pyridyl)-

5,6-diphenyl,1,2,4  triazine  )  présente  plusieurs  avantages :  sa  solubilité  dans  l’eau,  sa  haute 

sélectivité, sa sensibilité et son faible coût (Stookey, 1990) .

                          Fe2+
 + 3FZ  ↔  Fe(FZ)3 2+   

La constante d’équilibre K du complexe est égale à 3,65.1015 (Gibbs et al , 1976).

La formation du complexe est la plus efficace à pH compris entre 3 et 6 (Stookey, 1970 ), gamme 

de pH d’une eau de pluie (Spokes et al., 1994 ; Sequeira & Lung, 1995).

Figure 2-6: structure de la ferrozine

- Montage

La séparation du Fe(II)/Fe(III)  se fait  donc sur une résine Sep pak conditionnée.  Un entonnoir 

permet de canaliser l’échantillon à traiter. Le flux d’échantillon, à travers cette résine, est assuré par 

l’utilisation  d’une  pompe  périlstatique.  Cette  pompe  permet  de  maintenir  un  débit  constant  de 

liquide. Le montage expérimental est présenté en Figure 2-7.

SO3Na

SO3Na

NNN

N
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Figure 2-7 : schéma du montage

Nous avons travaillé  en 2 temps :  Des travaux antérieurs  à  ce travail  de thèse  ont  amélioré  la 

méthode de séparation à haute concentration (10-5M) en utilisant la colorimétrie comme méthode 

d’analyse. Cette première approche nous a permis de mettre en évidence les différents paramètres 

influençant la rétention de la ferrozine (FZ) et du Fe(II) dans la résine (Wagner(1997) ; Varrault 

(1998). 

Pour  ma  part  j’ai  du  achever  la  mise  au  point  du  protocole  et  l’adapter  aux  concentrations 

rencontrées  dans  la  phase  aqueuse  atmosphérique  en  utilisant  la  spectroscopie  d’absorption 

atomique à four graphite comme méthode d’analyse.

2.Amélioration de la méthode à  concentration élevée

2.1.Description du protocole de séparation des espèces Fe (II) et Fe (III)

Le protocole de séparation des espèces Fe (II) et Fe (III) initial est le suivant :

 Etape 1 : Lavage de la résine :

Passage de 10 ml de méthanol pour éliminer les molécules organiques. 
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Rinçage avec 10 ml d’eau Milli-Q.

Le débit est de 0.5 ml / min.

 Etape 2 : Conditionnement de la résine.

Passage  de  15  ml  de  solution  de  ferrozine  de  concentration  6*10-3 M  afin  de  fixer  la  phase 

stationnaire  (La  préparation  de la  solution  de ferrozine  se trouve en annexe 4).  Ce volume est 

suffisant pour la rétention totale des ions Fe2+ d’un échantillon de 30ml à 10-5M apportant 3.10-7 

mole de Fe2+. La capacité de la résine est de 6.9.10-7 M. 

Rinçage de la résine avec 40 ml d’eau Milli-Q afin d’éliminer les molécules de ferrozine qui ne sont 

pas correctement fixées sur la résine. En effet si des molécules de ferrozine sont mal fixées sur la 

résine,  elles  risquent  lors  du passage de l’étalon  de former  des  complexes  mal  accrochés.  Ces 

complexes peuvent alors être facilement élués uniquement par le passage de l’étalon ce qui conduit 

à une baisse d’efficacité de la résine.

 Le débit est de 0.5 ml /min.

 Etape 3 : Passage de la solution étudiée.

Passage de la solution à un débit de 0.3 ml / min afin d’assurer un temps de contact suffisant pour 

que le complexe Fe (FZ)3
2+ puisse se former et obtenir ainsi une bonne rétention des espèces Fe (II). 

La solution est récupérée en sortie de résine pour le dosage des espèces Fe (III). Elle est constituée 

d’une matrice à 100 % eau. Si la rétention est bonne il ne reste plus d’espèces Fe (II) en solution.

 Etape 4 : Elution des espèces Fe (II)

Passage de 6 ml de solution éluante constituée de méthanol pur. Elle est récupérée à la sortie de la 

résine afin d’y doser les espèces Fe (II).  Elle  est complétée à 30 ml avec de l’eau Milli-Q. La 

matrice est alors constituée de 20 % de méthanol et de 80 % d’eau.

Environ 4 h 30 sont nécessaires pour effectuer ces quatre étapes.

⇒ Colorimétrie :

Pour la première étape de notre travail, l’étude à forte concentration, le dosage des espèces Fe (II) 

est effectué par colorimétrie du complexe [Fe (FZ)3]2+. Nous utilisons la colorimétrie car c’est une 

technique simple et rapide. De plus, sa limite de détection qui est de 1.7*10-7 M  est tout à fait 

adaptée à la gamme de concentration dans laquelle nous allons travailler. Le dosage des espèces Fe 

(III) en solution est effectué de la même façon, après ajout d’hydroxylamine qui est un puissant 
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réducteur réduisant quantitativement le Fe(III) en Fe (II). Les espèces Fe(II) sont dosées en matrice 

eau / méthanol (cf étape 4 du protocole) tandis que les ions Fe(III)  sont dosés en matrice eau (cf 

étape 3 du protocole). Deux gammes étalons sont donc constituées, une pour chaque matrice. Leur 

gamme de concentrations en fer est de l’ordre de 10-5 M. 

⇒ Le spectromètre :

Le spectromètre utilisé est un spectroflow 773 Kratos. La fonction principale du spectromètre est de 

mesurer la concentration de l’échantillon dans la cellule d’analyse grâce aux propriétés d’absorption 

de la solution suivant la loi de Beer-Lambert :

A=Log (I0/I)= ε * l * C

I : Intensité de la longueur d’onde sortant de la cellule

I0 : Intensité de la longueur d’onde entrant dans la cellule

ε : Coefficient molaire d’absorption de la solution

l : Longueur du chemin optique de la cellule

C : Concentration de l’échantillon

La  ligne  optique  est  constituée  d’une  source  lumineuse  (une  lampe  au  Tungstène),  d’un 

monochromateur et d’une cellule.

 ⇒ Le complexe étudié

La ferrozine forme un complexe coloré spécifique de Fe2+. Afin de mesurer la concentration, nous 

avons réglé le monochromateur sur 562nm, la longueur d’onde à laquelle le coefficient d’absorption 

du complexe est de 27 900 l/mol/cm (Stookey, 1970).

Le protocole de séparation n’a pas alors donné entière satisfaction au niveau de la rétention des 

espèces Fe (II) et de la reproductibilité des mesures. Des tests ont été effectués afin de mieux cerner 

ces problèmes. Pour ces tests, nous avons utilisé des étalons de 30 ml qui ne contiennent que du Fe 

(II) à la concentration de 10µM.

Quatre  tests  ont  été  effectués  en  suivant  rigoureusement  le  protocole  décrit  précédemment.  La 

concentration  de  Fe(II)  non retenue  étant  déterminée,  on en  déduit  la  concentration  de  Fe (II) 

retenue. Ces résultats figurent dans le Tableau 2-12.
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[Fe II] des étalons
(µM)

[Fe II] retenus
(µM )

[Fe  II]  non 
retenus ( µM )

[ ]
[ ]
FeII retenu
FeII total.

 

Test 1 10 1.5 8.5 15 %
Test 2 10 0.5 9.5 5 %
Test 3 10 0.5 9.5 5 %
Test 4 10 1.0 9.0 10 %

Tableau 2-12: Mise en évidence de la mauvaise rétention des espèces Fe (II) par la résine

Nous voyons que la rétention des espèces Fe (II) est très faible, atteignant au maximum 15 % de la 

quantité  apportée.  Nous  observons  en  fait  expérimentalement  que  la  ferrozine  est  facilement 

décrochée de la résine lors du rinçage à l’eau Milli-Q avant le passage de l’étalon en phase aqueuse 

et que par conséquent il n’y a  pas de rétention du Fe (II). C’est donc la fixation de la ferrozine elle-

même que nous devons améliorer. 

2.2.Amélioration du protocole : optimisation de la rétention de la ferrozine 

a.Influence du pH et de la force ionique sur la rétention de la ferrozine par la résine :

La résine sep pak utilisée étant apolaire et hydrophobe, une meilleure rétention devrait être obtenue, 

en augmentant le caractère hydrophobe de la ferrozine. Sachant que plus une espèce est ionisée plus 

elle est hydrophile, nous allons essayer de limiter l’ionisation de la phase stationnaire. 

⇒ Influence du pH :

Nous avons effectué une série de tests afin de voir si le pH des solutions qui passent dans la résine a 

une influence sur la rétention de la ferrozine. Pour ceci, nous nous plaçons dans des conditions où le 

pH en solution est inférieur au pKa de la ferrozine, évitant ainsi l’apparition d’un site ionique par 

perte d’un proton.

Nous avons suivi le protocole expérimental suivant :

4 résines sont conditionnées avec de la ferrozine. Chacune d’entre elles est ensuite rincée par une 

solution d’eau Milli-Q acidifiée à des pH croissants d’une résine à l’autre, de 1 à 4. Le pH des 

solutions de rinçage est ajusté par des ajouts d’acide nitrique. Sur chacune des résines la ferrozine 

est ensuite éluée et récupérée pour être dosée. Le dosage de la ferrozine dans la solution éluante est 

effectué par un ajout de Fe (II), le complexe Fe(FZ)3
2+ formé est ensuite détecté par colorimétrie. 

Les résultats de ces tests sont donnés Figure 2-8.
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 ⇒ Influence de la force ionique :

King, et al. (1992 ) ont démontré que la force ionique jouait un rôle sur la rétention de la ferrozine, 

celle-ci étant mieux retenue avec une force ionique importante. Nous effectuons donc plusieurs tests 

du protocole initial, similaires à ceux effectués précédemment mis à part le fait qu’ici c’est la force 

ionique de la solution de rinçage qui est le paramètre étudié.  La force ionique des solutions est 

ajustée par des ajouts de chlorure de sodium. Le pH des solutions se situe autour de 7. Les résultats  

de ces tests figurent également Figure 2-8. 
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Figure 2-8 : Influence du pH et de la force ionique (pI=-log(I)) sur la rétention de la ferrozine par la résine

La figure 0-3 révèle que l’influence de chacun des facteurs est nettement sensible.

Une rétention de la ferrozine bien meilleure a été observée lorsque le pH de la solution de rinçage 

est inférieur ou égal à 2 contrairement au cas où le pH est supérieur ou égal à 3. Ces tests nous 

démontrent bien que le pH des solutions qui passent dans la résine conditionnée a une très forte 

influence sur la rétention de la ferrozine par la résine.

Nous observons également que la force ionique des solutions passant dans la résine conditionnée a 

une forte influence sur la rétention de la ferrozine. Pour des solutions dont la force ionique est  

inférieure à 10-2 M la rétention de la ferrozine devient très faible.

b.Méthode utilisée pour améliorer la rétention de la ferrozine.

Nous venons de voir qu’il existe deux méthodes pour que la ferrozine soit mieux retenue par la 

résine : 

L’acidification ou l’augmentation de la force ionique des solutions.

D’après les données de la littérature ces deux méthodes sont déjà utilisées :

- Zhuang et al (1995 )et Yi et al (1992) pour l’acidification des solutions.     

46



- Seddlak et al (1997) pour l’augmentation de la force ionique.

Toutefois, si le choix importe relativement peu sur la solution de rinçage, il devient par contre très 

important  dans  le  cas  de  l’échantillon  collecté.  En  effet,  nous  devons  choisir  la  méthode  qui 

modifiera le moins le rapport Fe (II)/Fe (III) dans l’échantillon.

Le fait d’acidifier la solution permet de limiter au maximum l’évolution du rapport Fe(II)/Fe tot au 

cours du temps. Nous avons alors réalisé le test suivant :

Une solution où le rapport Fe(II)/Fetot a été mesuré à 0.4 à t=0min est acidifiée à pH=2, on ajoute du 

H2O2, oxydant susceptible de faire évoluer ce rapport, et on place l’ensemble dans le noir. 

5ml de la solution sont prélevés toutes les 5 min, avec séparation Fe(II)/Fe(III). Les résultats sont 

reportés Figure 2-9.
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Figure 2-9 : influence de l’acidité sur la stabilité du Fe(II).

Ces résultats montrent qu’il n’y a pas d’évolution significative du rapport durant les 10 premières 

minutes lorsque le pH de la solution est de 2 et que cette solution est placée dans le noir. Cette 

expérience  permet  de  mettre  en  évidence  un  battement  de  10  minutes  entre  le  moment  où 

l’échantillon  est  acidifié  et  la  séparation.  Pour  cette  raison,  nous  retiendrons  la  méthode 

d’acidification des solutions, car, il semble que cela limite l’évolution du rapport Fe (II)/ Fe (III) 

dans les échantillons.

Test à pH très acide :

Pour avoir une idée plus précise du pH de rétention optimum du Fe(II) une série d’expériences à 

différents pH compris entre 0.5 et 4 a été réalisée.

Les résultats sont présentés Figure 2-10.
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Figure 2-10: effet du pH sur la rétention du Fe(II) par la résine conditionnée

Les résultats montrent que échantillon doivent donc être acidifiés à pH supérieur à 1.4 et inférieur à 

2.7 pour une rétention optimale du Fe(II).

Dans la suite de notre travail, toutes les solutions qui vont passer dans la résine conditionnée seront 

acidifiées à pH 2.

c.Test de rétention des espèces Fe (II) et rendement d’élution.

Le problème de la  rétention  de la  ferrozine étant  résolu,  nous avons vérifié  si  la  rétention  des 

espèces Fe(II) et le rendement d’élution sont satisfaisants. Pour ces tests, nous acidifions la solution 

de rinçage et l’échantillon à pH 2. Mis à part ces modifications, nous suivons le protocole initial. 

Cinq tests  sont  effectués  avec  des  étalons  de  Fe(II)  de  concentration  10 -5  M. Les  étalons  sont 

récupérés après leur passage dans la résine et les espèces Fe(II) y sont dosées. Cela nous donne la 

quantité de Fe(II) non retenue par la résine (Tableau 2-12). 

Test [Fe II] introduits 
(en µM)

 [Fe II] non retenu
(en µM)

[Fe II] récupérés 
par élution (en µM)

Test   1 10 <L.D 9.2            
Test   2 10 <L.D 9.3
Test   3 10 <L.D 9.3
Test   4 10 <L.D 9.4
Test   5 10 <L.D 9.3

Tableau 2-13: Test de rétention des espèces Fe (II) et des rendements d’élution
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Nous procédons ensuite à l’élution avec 6 ml de méthanol. La solution est récupérée, complétée à 

30 ml avec de l’eau Milli-Q et les espèces Fe(II) y sont dosées afin de connaître la concentration 

d’ions récupérée. Nous pouvons alors déterminer le rendement d’élution.

- La concentration d’espèces Fe(II) non retenue est inférieure aux limites de détection (1.7*10-7 M) 

de notre technique d’analyse.

- La moyenne des rendements d’élution est de:

 r = 93%

- L’écart type des cinq valeurs de rendement d’élution est de:

σ = 0,07%

Le rendement d’élution est très satisfaisant et sa reproductibilité est bonne. Seulement 6 à 8% des 

espèces Fe (II) introduites ne sont pas récupérés par l’élution et restent systématiquement fixés dans 

la résine. Le protocole utilisé pour ces tests est donc tout à fait satisfaisant tant au niveau de la  

rétention des Fe (II) qu’au niveau des rendements d’élution. 

d.Influence du débit de passage de l’échantillon sur l’efficacité du protocole

Dans le cadre de la collecte d’une eau de pluie, les débits de passage de l’échantillon peuvent varier 

dans une large mesure. Il est donc nécessaire d’étudier l’influence des débits sur le protocole utilisé. 

Nous effectuons donc des tests en suivant rigoureusement le protocole précédent (les solutions sont 

acidifiées).  Les  étalons  sont  passés  à  des  débits  différents  sur  des  résines  conditionnées.  Pour 

chaque valeur du débit le test est répété deux fois. Les valeurs moyennes figurent sur la Figure 2-11.
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Figure 2-11 : influence des débits sur l’efficacité du protocole
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Les  débits  peuvent  varier  de  0.1  à  10  ml  /  min  sans  diminuer  l’efficacité  du  protocole.  Nous 

pouvons donc avoir une grande souplesse en matière de débit afin que l’échantillon ne stagne pas 

trop longtemps dans l’entonnoir de collecte avec les risque d’évolution du rapport Fe(II)/Fe(III). 

Nous pouvons également envisager maintenant de travailler à un débit de 10 ml / min, beaucoup 

plus rapide que ceux pratiqués précédemment. 

Ce débit appliqué pour le passage de l’échantillon mais également pour toutes les solutions ramène 

la durée de notre protocole de 4 heures 30 à 20 minutes ! Cela facilitera considérablement l’étape 

suivante de notre travail qui est l’étude à faible concentration. 

e.Nouveau protocole

Après  les  différents  tests  effectués  nous  disposons  d’un  nouveau  protocole  de  séparation  des 

espèces Fe(II) et Fe(III) adaptés pour de « fortes » concentrations. Il est efficace, reproductible et 

beaucoup plus souple que le précédent au niveau des débits qui peuvent varier maintenant dans une 

gamme de 0.1 à 10 ml / min. 

.Etape 1 : Lavage de la résine

- passage de 10 ml de méthanol pour éliminer les molécules organiques puis rinçage avec 10ml 

d’eau Milli-Q. Le débit est de 10 ml / min.

Etape 2 : Conditionnement de la résine.

 - passage de 15 ml de solution de ferrozine afin de fixer la phase stationnaire. La résine est ensuite 

rincée avec 40 ml d’une solution d’eau Milli-Q à pH 2. Le débit est de 10 ml /min. 

Etape 3 : Passage de la solution à analyser

- passage de la solution à analyser acidifiée à pH 2 à un débit de 10 ml / min.

Etape 4 : Elution des ions Fe (II)

-  passage  d’une  solution  éluante  constituée  de  6  ml  de  méthanol  pur.  La  solution  éluante  est 

récupérée à la sortie de la résine et complétée à 30 ml avec de l’eau Milli-Q. Les espèces Fe (II) y 

sont dosées par colorimétrie pour l’étude à forte concentration ou en spectrométrie d’absorption 

atomique pour l’étude à faible concentration.  Le débit est de 10 ml /min.

f.Etude des interféents

Elle a pour but de contrôler le maximum de paramètres afin de valider le protocole analytique pour 

des  échantillons  naturels.  Les  interférents  présents  dans  la  phase  aqueuse  atmosphérique  et 
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susceptibles de perturber les analyses peuvent intervenir soit en occupant les sites de fixation de 

Fe2+ sur la résine, soit en formant des complexes avec Fe2+.

i. Les ions divalents

⇒ Mg2+ et Ca2+ :

Les ions divalents majeurs mesurés dans la phase aqueuse atmosphérique sont Mg2+ et Ca2+ : les 

concentrations mesurées dans les eaux de pluies sont de l’ordre de 100ppb (Granat, 1972 ; Losno et 

al.,  1991). Pour s’assurer que la présence de ces ions n’interférait  pas avec la rétention du Fe2+ 

(Toutes les formes du Fe(II) à pH acide se trouvent être sous la forme Fe2+), nous avons effectué des 

expériences  de rétention  de Fe2+ 10-5M en présence de ces ions,  à  la  même concentration.  Les 

résultats (Tableau 2-14) montrent qu’il n’y a pas d’influence de ces ions sur la rétention du Fe(II) 

sur la résine. 

Fe(II)(10-5M) Fe(II)+Ca2+(10-5M) Fe(II)+Mg2+(10-5M)
Fe2+ fixé à la résine 9,6.10-6M 9,6.10-6M 9,6.10-6M
Fe2+ oxYdé < 0,4.10-6 M <0,4.10-6 M <0,4.10-6 M
Fe2+ fixé × 100 /Fe(II) total >95,7% >95,5% >94,5%

Tableau 2-14 : Interférence des ions divalents

⇒ Cu2+ et Co2+ :

La ferrozine, faisant partie de la famille des ferroïnes, a la propriété de réagir en tant que ligand 

bidentate avec le Fe2+, mais aussi avec le Co2+ et le Cu2+ (Stookey, 1970).

Cette  réactivité  n’est  pas  gênante  lorsqu’on  utilise  l’absorption  atomique  qui  est  une  méthode 

élémentaire, mais la présence de ces métaux pourrait également occuper les sites de Fe(II) sur la 

résine. Les quantités de Cu(II) (<3.2ppb : Rancitelly et al., 1970 ; Lim et al., 1990 ; Jickells et al., 

1984) et Co(II) (<5.9ppb : Rancitelly et al., 1970) étant faibles, on peut supposer que leur présence 

n’interférera pas avec celle du fer.

ii. Les complexants du Fe(II)

Parmi les molécules présentes dans les eaux atmosphériques et pouvant former un complexe avec la 

Fe(II), nous avons retenu l’oxalate (C2O4
2-) et l’acétate (CH3COO-). Dans une eau de pluie avec un 

pH compris entre 4 et 6, ces molécules sont présentes seulement en partie sous leur forme basique. 

Pour  estimer  leur  importance  par  rapport  à  la  formation  du  complexe  Fe(FZ)3
2+,  nous  avons 

comparé  les  rapports  des  concentrations  des  complexes  formés  divisés  par  la  concentration  en 
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Fe(II). Ce calcul est effectué avec les constantes d’équilibre de chacun des complexes ainsi qu’avec 

les concentrations maxima des interférents organiques mesurées dans les eaux de pluie.

Ligands maximum 
concentration en M

References K : constante  de 
complexation  

[FeL]/
[Fe(II)]

Oxalate : C2O4
2- 10-3M Likens et al., 1983 1ère → 4.104

2 nde→1,6.105
1 :40
2 :0,16

Acetate : 
CH3COO-

5.10-5M Likens et al., 1983 25,1 1,3.10-3

Ferrozine :FZ 6.10-3M 3,6.1015 7,8.109

Tableau 2-15 : Interférence des molécules organiques ; 2 complexes du peuvent se former en présence d’oxalate 
(noté 1ère et 2nde)

Les valeurs de ces rapports (Tableau 2-15) montrent que l’influence de ces molécules organiques 

est  négligeable  par  rapport  à  celle  de  la  ferrozine  et  que  ce  ne  sera  donc  pas  un  obstacle  à  

l’efficacité de notre protocole. 

Cette  étude  nous  a  permis  d’améliorer  considérablement  notre  protocole  sur  deux  aspects 

fondamentaux, efficacité et reproductibilité par le contrôle de l’acidité et le débit.  Cependant un 

problème  se  pose  au  niveau  de  la  collecte  des  eaux  atmosphérique.  Nous  avons  vu  que  les 

échantillons passant dans la résine devraient avoir un pH inférieur ou égal à 2. Or les eaux de pluie 

ne répondent pas à ce critère, leur pH se situant généralement entre 3 et 6 (Sequeira et Lung., 1995). 

Les échantillons devront donc être acidifiés avant leur passage sur la résine. De ce fait, ils seront 

systématiquement collectés dans des récipients pré acidifiés. 

3.Adaptation  du  protocole  aux  ultra-traces :  Etude  à  faibles 
concentrations (10-8 M)

Nous avons ensuite du adapter notre protocole au domaine des traces afin de résoudre les problèmes 

de contamination pouvant se poser lorsque l’on travaille sur des concentrations en fer de l’ordre 

du ppb, qui sont les concentrations rencontrées dans les pluies. Ces concentrations sont divisées 

d’un facteur 100 à 500 par rapport à celles de l’étude à forte concentration.  Nous manipulerons 

désormais sous une hotte à flux laminaire placée dans un environnement de salle blanche. 

3.1.Salle blanche :

Les concentrations en fer, durant nos expériences, sont proches des conditions rencontrées dans un 

système nuageux peu pollué. L’intérêt de travailler en salle blanche est de s’affranchir au maximum 
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de toutes les sources de contamination pouvant provenir de l’atmosphère locale. Les réactifs et les 

solvants utilisés doivent être nécessairement d’une très grande pureté.

La salle blanche du LISA est de classe 100 à 1000, c’est à dire qu’elle contient moins de 100 à 1000 

particules de plus de 0.5µm par pied cube. Afin de limiter au maximum l’introduction de particules 

à l’intérieur de celle-ci, une surpression est maintenue en permanence par rapport à l’extérieur. La 

décontamination en poussière est réalisée par ultrafiltration sur des filtres absolus. L’atmosphère est 

également purifiée en gaz par un filtre au charbon actif. De plus, une attention particulière est portée 

sur le choix du matériau constitutif  des flacons. Le polyéthylène,  le polypropylène et le Téflon, 

permettent de limiter au maximum l’absorption sur leur surface des impuretés métalliques et sont 

donc systématiquement choisis (Losno, 1989). Une décontamination préalable rigoureuse de tout le 

matériel  utilisé  est  nécessaire  (Ross,  1986).  La  qualité  des  mesures  à  de  telles  concentrations 

nécessitent des conditions de propreté très strictes afin d’éviter tous problèmes de contamination. 

Toute  la  partie  expérimentale  a  été  menée  en  salle  blanche  par  des  manipulateurs  portant 

combinaisons, charlottes et chaussons de protection ainsi que des gants non poudrés [Boutron, 1990 

#433]. Tout le  matériel  utilisé  a été nettoyé  selon un protocole strict  de lavage impliquant  une 

immersion dans des solutions d'acide chlorhydrique de pureté croissante. Ces immersions se font au 

départ dans une salle à atmosphère non contrôlée (salle de lavage) puis en salle blanche sous hotte à 

flux laminaire. Le Tableau 2-16 résume ce protocole de lavage.

Lieu Technique Produits Temps
Salle de lavage Lavage et rinçage Produit vaisselle commercial

Immersion Décon à 2 % dans 50% eau du 

robinet + 50% eau purifiée

24 h

Rinçage Eau permutée 3 fois
Immersion HCl NormapurTM à 2% dans eau 

purifiée

24 h

Rinçage Eau purifiée 3 fois
Salle Blanche (sous hotte) Rinçage Eau MilliQTM 5 fois

Immersion HCl UltrapurTM à 0.2N 1 semaine
Rinçage Eau MilliQTM 5 fois
Séchage 12 h

Tableau 2-16 : Résumé du protocole de lavage de tout le matériel utilisé au cours des expériences de laboratoire  
et de terrain ainsi que pour les analyses. Le Décon correspond à du Décon90 concentré (Prolabo) et les acides 
chlorhydriques  correspondent  à  du  HCl  36%  R.P.  NormapurTM AR  (Prolabo)  et  HCl  30%  NormatomTM 

ultrapur (Prolabo).

Les  standards  ont  été  fabriqués  à  partir  de  méthanol  J.T.Baker,  de  ferrozine  Sigma  et 

d’hydroxylamine Fluka. Les acides minéraux sont très importants,  car ils  sont utilisés en grand 

volume  aussi  bien  dans  l’ensemble  des  protocoles  de  lavage  que  dans  l’acidification  des 
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échantillons. Nous avons utilisé du HNO3 et du HCl NormatonTM. La solution mère de fer à 1g/L a 

été préparée par dissolution de 1g de copeaux de fer dans du HCl 30% (en excès), et complété à 1L 

avec de l’eau déionisée. A partir de cette solution une solution de 1ppm a été réalisée par dilution 

avec de l’eau déionisée. Cette solution peut alors être introduite dans la salle blanche afin de réaliser 

les autres solutions de concentration inférieure, par dilution de la solution de 1ppm avec de l’eau 

milli-Q, du HNO3(1%), du méthanol et de la ferrozine (10% en v.:6.10-3M préparée avec de l’eau 

Milli-Q).  Une solution  de Fe(II)  à  10-3M a été  fabriquée  avec 0.392g de  sel  de Mohr (FeSO4, 

(NH4)2SO4,  6H2O) Normapur  Prolabo.  Il  a  été  dissous  dans  10ml  d’acide sulfurique 10M et  la 

solution a été complétée à 1L avec de l’eau permutée. Son pH final de 1 permet de conserver cette 

solution avec le fer sous sa forme réduite (au réfrigérateur). Par dilution dans de l’eau milli-Q nous 

pouvons fabriquer la solution à 10-4M qui sera utilisée pour la fabrication des standards en Fe(II).

Le fabricant a certifié une concentration en fer inférieur à 10ppb dans la solution d’acide nitrique 

ultrapur. Pour l’acidification de nos échantillons à pH 1, l’acide est dilué par 140, pour chaque 

échantillon, l’acide apportera donc au maximum 70ppt de contamination en fer, ce que l’on peut 

considérer comme négligeable dans notre cas. Le méthanol et l’hydroxylamine n‘ont pas révélé de 

contamination significative. 8 tests de mesure de fer dans la solution de ferrozine (6.10-3M) ont été 

réalisés : une moyenne de 1.4ppb de fer a été obtenue avec un écart-type de 0.1ppb. Des résultats 

préliminaires  ont  montré  une  rétention  de  l’ordre  de  20  µmoles  de  FZ  par  la  résine.  La 

concentration de FZ dans la solution éluée est alors de 6,6.10 -4M. La concentration en fer est donc 

10 fois plus faible, de l’ordre de 150 ppt, et donc négligeable. 

3.2.Le dosage des espèces Fe (II) et Fe (III): La spectrométrie d’absorption 
atomique à four graphite (G.F.A.A.S )  

Pour cette étude à faible concentration, le dosage des espèces Fe (II) et Fe (III) est effectué par 

spectrométrie  d’absorption  atomique  à  four  graphite.  L’appareil  de  spectrométrie  d’absorption 

atomique utilisé est un appareil Unicam GF 90.

Cette  méthode élémentaire  permet  de doser le  fer total,  sans possibilité  de connaître  son degré 

d’oxydation.  Il  est  nécessaire par ailleurs  de constituer  deux gammes étalons pour chacune des 

matrices, eau et eau-méthanol. Ces gammes sont comprises entre 2 et 10 ppb. 

g. Principe :
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La technique d’absorption atomique est basée sur la mesure de l’absorption d’une radiation UV-

visible par des atomes neutres sous forme gazeuse. Le spectre d’absorption atomique d’un élément 

correspond aux transitions électroniques intervenant lors de l’excitation d’un électron externe et de 

son passage aux niveaux d’énergie supérieurs, autorisés par les règles de sélection. Le choix d’une 

longueur d’onde précise permet de sélectionner l’élément étudié. Le dosage d’un élément est dès 

lors possible en reliant sa concentration à l’intensité absorbée par la loi de Beer-Lambert.

Le schéma de principe d’un appareil mono faisceau classique comporte :

1 : une source lumineuse pour émettre la raie requise pour le dosage : la lampe à cathode creuse de 

fer dans notre cas 

2 : un dispositif d’atomisation, ici un four ELC

3 : un système monochromateur afin d’isoler la raie de mesure 

4 : un détecteur 

 Paramètres choisis :

Les analyses doivent être menées dans 2 milieux, eau et eau-méthanol. Dans un premier temps les 

analyses associées à la mise au point du protocole ont été menées en milieu aqueux. Dans ce milieu 

simple  l’analyse  du  fer  ne  présente  pas  de  difficultés  particulières  et  les  paramètres  sont  les 

suivants :

- la longueur d’onde sélectionnée pour l’analyse du fer est de 248.3 nm et la largeur de la fente de la 

fenêtre optique est de 0.2nm.

- le temps de mesure est de 2s.

- l’intensité maximum tolérée par la lampe est de 20 mA. Nous la réglons à 80% de cette intensité  

maximum.

- la correction de fond est faite par une lampe à deutérium.

- le volume d’échantillon injecté est de 20µl.

La limite de détection de cette technique d’analyse est de 70 ppt.

Tous  les  échantillons  analysés  en  absorption  atomique  sont  acidifiés  à  pH  1  pour  éviter  une 

adsorption des métaux sur les parois des contenants. L’acidification est effectuée avec de l’acide 

nitrique ultra pur.

h.Problèmes rencontrés :
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Les échantillons  sont mesurés  successivement  trois  fois pour chaque analyse afin de vérifier  la 

justesse des résultats  obtenus.  A partir  de ces trois  mesures,  la  valeur prise en compte  comme 

concentration de l'échantillon analysé correspond à la moyenne des résultats obtenus. On estime, 

pour cette valeur moyenne, la justesse du résultat par la répétabilité des mesures qui correspond à 

l'écart type relatif RSD (Relative Standard Deviation) sur les résultats obtenus. La valeur du RSD 

pour un élément X est égale à:

RSD
C

X

X

=
σ

 x 100

où σX est l'écart type sur au moins 3 mesures successives de X et CX  est la valeur moyenne de ces 

trois mesures. On exprime le RSD en pourcentage.

La répétabilité  des résultats  est  la  principale  donnée qui  entraîne  une erreur  sur  la  mesure  des 

concentrations. Pour déterminer l'incertitude sur les concentrations obtenues, j'utilise la valeur de 

RSD, dans la suite de ce travail, tel que:

C C RSD CX X X= ± ×( )3  (Neuilly, 1996)

où 

Cx est la concentration de X considéré 

t0.95 de la table de Student est de 3 pour 3 mesures donc 2 degré de liberté.

Dans le cas des analyses des échantillons en matrice eau-méthanol (cf.tableau0-6), j’ai remarqué 

une mauvaise répétabilité des mesures avec des déviations standards élevées (RSD) par rapport aux 

résultats obtenus en matrice eau (Tableau 2-16).

Or nous souhaitions pouvoir suivre finement l’évolution de la spéciation du fer au cours d’un cycle 

photochimique  en  réacteur  de  simulation,  lors  d’expériences  de  dissolution,  ou  bien  encore  de 

mesures de terrain. Des résultats avec de faibles variabilités étaient donc nécessaires pour pouvoir 

conclure sur les mécanismes. 

Résultats :

étalons abs RSD
0 0.012 12.7
2 0.072 9
4 0.1307 5.62
6 0.2114 5.39
8 0.2633 2.24
10 0.3265 5.85

Tableau 2-5: gamme d’étalonnage en matrice eau
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étalons abs RSD
0 0.01 18.2
2 0.044 19.2
4 0.0861 26.24
6 0.11 10.9
8 0.149 22.5
10 0.16 9.8

Tableau 2-6:gamme d’étalonnage en matrice eau-méthanol

 Nous  avons  alors  supposé  que  la  présence  de  méthanol  était  la  cause  de  la  mauvaise  

reproductibilité des résultats. J’ai donc cherché à améliorer l’analyse.

i.Amélioration de l’analyse :

3 possibilités s’offraient à nous :

- soit éliminer le méthanol qui semble poser problème

- soit utiliser une autre méthode d’analyse telle que l’ICP-AES (Inductive coupled plasma-atomic 

emission spectroscopy)

- soit améliorer le programme thermique de l’absorption atomique

i. Elimination du méthanol :

⇒ Substitution du méthanol par de l’EDTA

J’ai tout d’abord pensé éliminer le méthanol en le remplaçant par l’EDTA, en espérant que son rôle 

de  solution  tampon  et  de  complexant  permettrait  de  récupérer  le  Fe(II)  par  complexation 

préférentielle  par  rapport  à  la  ferrozine.  En effet,  Varrault  (1998) a  montré  que  la  quantité  de 

ferrozine retenue sur la résine diminuait avec l’augmentation du pH et passait de 19.3 µmol à pH 2 

à 3 µmol pour pH 3 jusqu’à 1.8 µmol pour un pH 4. 

Le protocole d’analyse  sur une solution de concentration  connue de 5ppb a été  appliqué  sur 4 

résines en remplaçant le méthanol par de l’EDTA (10-2 M). Les résultats obtenus, donnés dans le 

Tableau 2-17, ne sont pas reproductibles.
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[FeII] 

théorique

R1 R2 R3 R4

moyenne RSD moyenne RSD moyenne RSD moyenne RSD
5ppb 2.085 2.53 0.734 3.8 1.328 4.05 1.986 2.87
Tableau 2-17: résultats avec EDTA

On peut remarquer immédiatement que moins de 50% du Fe(II) est récupéré. La répétabilité sur un 

échantillon est bonne (cf. RSD dans le Tableau 2-17), mais, il est clair, au vu des résultats que le 

complexe Fe-FZ semble plus fort.

Cette technique ne s’est donc pas avérée concluante.

⇒ Evaporation du méthanol

Une deuxième possibilité consistait à éliminer le méthanol en le faisant s’évaporer à 60°C.

Tout d’abord, j’ai fait évaporer à sec les 15ml de 4 solutions de concentrations connues, 0-2-5-10 

ppb. Je l’ai ensuite reprises avec 15ml d’eau Milli-Q acidifiée à 1%.

J’ai passé en SAA les 4 solutions de départ en matrice eau-méthanol et les 4 solutions reprises en 

matrice eau.

Les résultats sont donnés dans le Tableau 2-187:

conc.théoriques analyse en matrice 

eau-méthanol (ppb)

analyse après

évaporation (ppb)
concentration RSD concentration RSD

0 0.128 19.26 2.32 5.37
2 2.16 11.61 3.57 5.15
5 5.62 17.58 3.52 3.81
10 11.17 8.76 5.97 5.97

Tableau 2-18 : Passage des échantillons en matrice eau-méthanol

On peut remarquer des RSD bien meilleures après reprise de l’échantillon à sec par l’eau acidifiée,  

mais les solutions de faible concentration s’en trouvent contaminées et celles de forte concentration 

subissent une perte systématique.

Cette méthode apparaît donc comme peu fiable. De plus, elle est très longue à mettre en oeuvre.

ii. Utilisation de l’ICP-AES (Inductive Coupled Plasma-Atomique Emission Spectrometry) :

La seconde possibilité pour tenter de résoudre ce problème de mauvaise reproductibilité consistait à 

changer la méthode d’analyse et à analyser les échantillons en matrice eau-méthanol par ICP-AES.

58



La spectrométrie d’émission atomique de plasma d‘argon à couplage inductif (ICP-AES). 

 L’ICP utilisée est un Optima 3000 de chez Perking-Elmer. La source d’émission est dans notre cas 

une torche à plasma axiale où le bout froid de la flamme est soufflé par de l’air comprimé. Cette  

torche permet des mesures dans l’axe du plasma, c’est à dire une intégration des mesures sur toute 

la longueur de la flamme, cette caractéristique ayant pour conséquence une bonne sensibilité.

Cette technique d’analyse consiste à mesurer les raies d’émission des éléments atomisés passés sous 

forme excitée sous l’effet de la température dans le plasma. L’échantillon liquide est dispersé et 

séché en aérosols  solides  dans un nébuliseur,  les éléments  présents sont alors  atomisés  dans la 

torche à plasma. Un spectromètre mesure de façon simultanée l’ensemble des photons émis aux 

différentes longueurs d’onde par excitation ou ionisation des éléments présents, chaque longueur 

d’onde étant caractéristique d’un élément donné. Pour chaque élément étudié, l’analyse porte sur 2 

raies d’émission minimum afin de s’assurer de la justesse des résultats. Les concentrations ont été 

déterminées  par  un  étalonnage  externe  réalisé  à  partir  d’une  solution  multiélémentaire.  Cette 

technique  est  particulièrement  intéressante  car  elle  permet  d’apporter  un  maximum  de 

renseignements sur les éléments solubilisés de façon très rapide et avec une sensibilité telle que 

l’analyse des faibles concentrations est possible.

1 0  0 0 0  K

7  0 00  K

F lux  d 'a rgon
a lim enta tion
du  p la sm a

P lasm a

F lux  d 'a rgon
chargé en
élém ents à

doser

G énéra teur  de
fréquence ra dio

F lux  de ga z a ssu rant
le refroidissem ent du

p lasm a

A ir co m p rim é

Puissance du plasma 1400 W
Flux du nébuliseur 0.7 L/min
Flux du plasma 15 L/min
Flux du gaz auxiliaire 0.7 L/min
Vitesse de la pompe 1.2 mL/min
Temps d'intégration 50 s
Nombre de mesure par échantillon 3
Mode de mesure surface

Tableau 2-19: Paramètres d'analyse en ICP-AES en mode simultané quelque soit le type de nébuliseurs utilisés.
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Dans  notre  cas,  2  types  d’équipement  ont  été  essayés,  le  nébuliseur  ultrasonique  (USN)  et  le 

nébuliseur  cyclonique  (CCN).  Les  paramètres  utilisés  sont  donnés  dans  le  Tableau  2-19.  Tout 

d’abord nous avons utilisé un nébuliseur ultrasonique pour lequel la limite de détection est la plus 

faible (Tableau 2-20). 

Eléments Limites de détection
USN (ppb)

Limites  de  détection 
CCN (ppb)

Al 0.08 0.25
Ba 0.02 0.08
Ca 0.06 1.10
Cu 0.03 0.23
Fe 0.03 0.11
K 0.53 5.02
Mg 0.009 0.06
Mn 0.004 0.02
Na 0.22 1.64
Si 0.40 2.53
Sr 0.003 0.003

Tableau 2-20 : Limites de détection trouvées pour quelques éléments en fonction du type de nébuliseurs utilisés.

conc.obtenues par analyse en ICP-AES en fonction 
des concentrations théoriques

y = 0.3943x + 1.6966
R2 = 0.9033
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Figure 2-12 : Résultat obtenus par ICP-AES

Les résultats obtenus sur les solutions de concentrations connues sont reportés sur un graphique en 

fonction de leur concentration théorique (Figure 2-6). Une non linéarité et une pente de 0.4 au lieu 

de 1 ont été observées. Il semble y avoir un palier vers 5 ppb. Ce palier rend impossible toutes 

mesures pour des solutions de concentration supérieure à 5ppb. On a pu remarquer que les RSD 

étaient meilleures (comprises entre 8.43% et 2.90%) mais les résultats sont globalement mauvais.
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Les résultats n’étant pas concluants nous avons essayé le nébuliseur cyclonique devant permettre un 

domaine de linéarité plus large. Mais après quelques essais, nous avons remarqué que la présence 

de méthanol posait de sérieux problèmes au niveau de la nébulisation, entraînant systématiquement 

l’extinction de la flamme dans le cas du nébuliseur cyclonique.

L’ICP-AES  ne  peut  donc  pas  être  utilisé  dans  notre  cas  pour  l’analyse  des  échantillons  eau-

méthanol. 

iii. Optimisation du programme thermique de la spectroscopie atomique à four graphite : 

Au final, j’ai donc fait le choix d’essayer d’améliorer le programme thermique par la méthode du 

simplex (Sofikitis et al, 2004, en annexe).

Il existe 3 grandes étapes en absorption atomique :

⇒ le séchage qui va conduire à l’évaporation totale du solvant : cette étape a été améliorée dans un 

premier  temps,  en réalisant  une montée  de température  progressive.  Il  s’agit  là  d’une sorte  de 

distillation fractionnée (Annexe 5).

⇒ L’étape de calcination ou pyrolyse qui permet de simplifier la matrice de l’échantillon.

⇒ L’atomisation qui permet de dissocier la matrice résiduelle et d’atomiser le plus sélectivement 

possible l’élément dosé, ici le fer. 

Ces  2  dernières  étapes,  importantes,  ont  fait  l’objet  de  notre  optimisation  par  le  simplex.  Les 

programmes thermiques sont donnés, avant l’optimisation (Tableau 2-21) et après (Tableau 2-22).

N° de phase T°C palier en s Rampe (°C.s-1) Ar (l.mn-1)
1 57 15.0 2 3
2 70 5.0 1 3
3 95 5.0 1 3
4 120 5.0 10 3
5 500 2.0 100 2
6 1100 10.0 100 2
7 2400 2.0 1500 0
8 2500 2.0 100 2
9 2000 2.0 -800 2
10 1400 2.0 -600 2

Tableau 2-21 : Programme thermique avant optimisation par le simplex

Les  4 paramètres  clés  des  2  dernières  étapes  du  programme thermique  sont  la  température  de 

calcination,  le  palier  de  calcination,  la  rampe  de  montée  de  la  température  d’atomisation  et  la 

température  d’atomisation  elle-même.  L’analyse  par  simplex  a  conduit  à  adopter  les  valeurs 

suivantes :  Tcal=1200°C, palier=10s, rampe=100°C.s-1 et Tat=2700

 Après optimisation, nous pouvons remarquer que pour ce type de matrice plus complexe il semble 

nécessaire d’augmenter la température de calcination ainsi que celle d’atomisation. 
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N° de phase T°C Palier en s. Rampe (°C.s-1) Débit d’Ar (l.mn-1)
1 85 15.0 2 3
2 97 15.0 1 3
3 99 15.0 1 3
4 100 15.0 5 3
5 120 5.0 10 3
6 500 5.0 100 2
7 1200 10.0 100 2
8 2700 2.0 1500 0
9 2800 2.0 100 2
10 2000 2.0 -800 2

Tableau 2-22 : Programme thermique après optimisation

Nous pouvons ainsi comparer les résultats obtenus avant et après optimisation (Tableau 2-23).

Eau Eau-methanol
avant optimisation Après optimisation

standards en 

ppb

absorbance RSD en % absorbance RSD en % absorbance RSD en %

0 0.012 33 0.01 18.2 0.023 11.7
2 0.067 4.13 0.044 19.2 0.141 0.8
4 0.137 3.21 0.086 26.3 0.245 1
6 0.200 0.05 0.11 10.9 0.351 1.1
8 0.272 1.92 0.149 22.5 0.413 1.2
10 0.334 0.87 0.160 9.8 0.562 1
Tableau 2-23 : Comparaison des résultats obtenus avant et après optimisation

Après optimisation les RSD sont inférieures à 2% (si on exclut les blancs). La détection limite est 

de 0.2 ppb.

Pour déterminer la justesse de l’analyse, nous avons analysé 3 solutions de SLRS 4 (Saint Laurent 

River Surface : un Standard fourni par le Geological Survey Quality Assurance Branch) que nous 

avons dilué dans la même matrice eau-méthanol. 3 solutions ont été réalisées et analysées 3 fois 

(pour chaque fois 3 réplicates) afin de mesurer la reproductibilité. Nous avons calculé les écarts 

relatifs sur les 3 mesures (noté rsd), puis la RSD sur les 9 mesures.
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conc moyenne ecartyp rsd 3rsd*moy
solution1 97,8
solution1 98,4
solution1 96,0 97,4 1,3 1,3% 3,9
solution2 101,7
solution2 96,3
solution2 93,7 97,2 4,1 4,2% 12,2
solution3 97,6
solution3 98,0
solution3 101,5 99,1 2,2 2,2% 6,5
moyenne 97,9 97,9
ecart-type 2,5 1,0 2,5 2,6% 7,5
RSD 2,60% 1,03%
3rsd*moy 7,6 3,0

Tableau 2-24 : Tableau statistique après le test sur SLRS 4

L’écart relatif (colonne rsd) est toujours inférieur à 5% montrant ainsi une bonne reproductibilité 

(Tableau 2-24).

La moyenne de ces 9 mesures est de 98 ± 8ppb. La valeur certifiée est de 103 ± 5ppb. L’écart entre 

la valeur certifiée et les valeurs mesurées est de 5%, Les valeurs mesurées se trouvent bien dans les 

barres d’incertitudes du fournisseur (Tableau 2-25).

Concentration 

Certifiée (ppb)

Incertitude 

(ppb)

Concentration 

Mesurée (ppb)

Incertitude 

(ppb)

Différence %

Fe 103 5 98 8 5
Tableau 2-25 : Comparaison entre la valeur trouvée et la valeur certifiée

On  peut  ainsi  conclure  que  le  protocole  analytique  est  validé,  ce  qui  va  nous  permettre 

d’entreprendre et d’exploiter des expériences dans le domaine des concentrations rencontrées dans 

la phase aqueuse.

3.3.Qualification  pour  l’analyse  de  Fe(II)/Fe(III)  en  phase  aqueuse 
atmosphérique

j. Vérification du degré de contamination de la résine Sep Pak :

Nous  avons  testé  systématiquement  traité  les  étapes  du protocole  afin  de  déceler  d’éventuelles 

contaminations. 

⇒ Etape 1 : Lavage de la résine
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- passage de 10 ml de méthanol pour éliminer les molécules organiques puis rinçage avec 10ml 

d’eau Milli-Q. Le débit est de 10 ml / min.

⇒ Etape 2 : Conditionnement de la résine.

 - passage de 15 ml de solution de ferrozine afin de fixer la phase stationnaire. La résine est ensuite 

rincée avec 40 ml d’une solution d’eau Milli-Q à pH 2. Le débit est de 10 ml /min. 

⇒ Un blanc  de  manipulation constitué  d’un  « étalon  0  ppb »  va  donc  être  utilisé  comme 

échantillon.  A  toutes  les  étapes  du  protocole,  les  solutions  issues  de  la  résine  seront  ensuite 

analysées et le fer dosé.

Chaque opération est répétée 2 fois.

Nous préparons cette solution de la même façon qu’un étalon.

0.3 ml d’hydroxylamine sont introduits dans un flacon. Ce composé, très réducteur, est utilisé dans 

la préparation des étalons afin de nous assurer que les espèces Fe (II) ne s’oxydent pas en Fe (III).

0.3 ml d’acide nitrique 1M sont ajoutés.

La solution est ensuite complétée à 30 ml avec de l’eau Milli-Q.

Nous obtenons ainsi un étalon 0 ppb à pH 2.

i. Test du protocole avec un « étalon 0 ppb » :

Etape 1 (lavage de la résine)

La solution de rinçage, constituée uniquement d’eau Milli-Q non acidifiée, est récupérée en sortie 

de résine et elle est analysée.

Test    1 Test   2
[Fer]   (ppb) < L.D              < L.D
Tableau 2-26 : Analyse de la solution de rinçage après son passage dans la résine

Nous voyons donc que la résine ne relargue pas de fer lorsqu’elle est simplement rincée à l’eau 

Milli-Q (Tableau 2-26). 

Etape 2 (conditionnement de la résine)
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La ferrozine est ensuite installée comme phase stationnaire sur la résine. L’excédent de ferrozine et 

ensuite  éliminé  par  la  solution  de  rinçage  (constituée  d’eau  Milli-Q acidifiée  à  pH 2).  Les  10 

derniers ml de la solution de rinçage de la ferrozine interstitielle sont récupérés et complétés à 30 ml 

avec de l’eau Milli-Q puis analysés.

Test   1 Test  2
[Fer]    (ppb) 5.8 6.1

Tableau 2-27 : Analyse de la solution de rinçage de la ferrozine interstitielle après son passage dans la résine.

La solution de rinçage est par conséquent contaminée après son passage sur la résine (Tableau 2-

27). Nous avons vu que la ferrozine n’était pas une source significative de contamination. Cette 

contamination ne peut donc venir que de la résine. La résine étant déjà conditionnée, nous pensons 

que l’essentiel de la contamination doit être sous forme de Fe (III), le Fe (II) étant retenu par la 

résine. Ces tests montrent que le fer n’est pas décroché par l’eau Milli-Q alors qu’il l’est par l’eau 

Milli-Q acidifiée. Nous pensons que le passage d’une solution acide solubilise des hydroxydes ou 

des colloïdes de Fe(III) et les entraîne ainsi en solution. Le passage d’une solution acidifiée pourrait  

donc s’avérer être un bon moyen de décontamination de nos résines. 

Etape  3 (passage de l’étalon 0 ppb)

« L’étalon 0 ppb » est passé dans la résine, recueilli à la sortie, puis analysé.

Test  1 Test  2
[Fer]    (ppb) 1.7 1.5

Tableau 2-28 : Analyse de l’étalon 0 ppb après son passage dans la résine

La solution récupérée contient du fer mais elle est moins contaminée que la solution de rinçage de 

la ferrozine interstitielle (Tableau 2-28). Nous pensons que la contamination est moins importante 

ici qu’à l’étape 2 car l’hydroxylamine contenue dans l’étalon a pu réduire une partie du Fe (III) en 

Fe (II), qui est ensuite retenu par la ferrozine, limitant ainsi la quantité de fer récupérée en solution. 

   

Etape  4      (élution par 6ml de méthanol)

On analyse la solution éluante à la sortie de la résine. Cette solution constitue en fait le blanc de 

manipulation.
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Test   1 Test   2
[Fer]  (ppb ) du blanc

de manipulation

7.4 7.7

Tableau 2-29 : Analyse de la solution éluante après son passage dans la résine

La concentration du blanc de manipulation est élevée comme envisagé précédemment (Tableau 2-

29). Il est probable que la ferrozine se soit complexée avec le fer initialement présent dans la résine 

sous forme de Fe (II) et avec le Fe (III) réduit par l’hydroxylamine. Lorsque la ferrozine est éluée, 

le fer est également  récupéré ce qui explique les importantes  quantités de fer dans le blanc de 

manipulation. L’utilisation conjuguée de ferrozine et d’hydroxylamine s’avère être finalement un 

bon moyen de décontamination de nos résines.

ii. Décontamination de la résine Sep Pak :

Pour  que  la  méthode  de  séparation  soit  utilisable  dans  le  cadre  des  eaux  atmosphériques  très 

faiblement chargées en fer, il est donc impératif d’avoir des blancs de manipulation aussi faibles et 

reproductibles que possible. 

Les résines doivent être décontaminées avant de pouvoir être utilisées dans le domaine des traces. 

Conformément aux conclusions de l’étude précédente sur l’échantillon à 0ppb, nous allons recourir 

à l’utilisation conjuguée de la ferrozine et l’hydroxylamine. Nous pouvons donc effectuer plusieurs 

cycles conditionnement / élution pour accroître l’efficacité de la décontamination. 

⇒ Utilisation de la ferrozine et de l’hydroxylamine pour décontaminer la résine Sep Pak :

Sept cycles de décontamination identiques ont été effectués sur deux résines. A chaque cycle la 

solution  éluante  est  récupérée en sortie  de résine,  complétée  à  30 ml  avec de l’eau Milli-Q et 

analysée afin d’y doser le fer (cela constitue un blanc de manipulation ). Les résultats se trouvent 

dans la Figure 2-13.
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Figure 2-13 : décontamination des résines par utilisation conjuguée d’hydroxylamine et de FZ

La concentration de la solution éluante décroît très vite entre le premier et le deuxième cycle de 

décontamination, elle passe de 7.4ppb pour le premier à 1.7ppb pour le second. Cette décroissance 

est  ensuite  beaucoup  plus  faible  et  à  partir  du  quatrième  cycle  la  concentration  ne  diminue 

pratiquement plus. Des concentrations de l’ordre de 0,6 ppb sont finalement obtenues. Les valeurs 

des  blancs  de  manipulation  obtenus  avec  les  différentes  méthodes  de  décontamination  sont 

résumées dans le Tableau 2-30.

Sans décontamination Décontamination  avec  une 
solution d’eau acidifiée

Décontamination  par 
l’utilisation  conjuguée  de 
ferrozine et d’hydroxylamine

Test 1 7,4 ppb 2,9 ppb 0,6 ppb
Test 2 7,7 ppb 3,0 ppb 0,7 ppb

Tableau 2-30: Influence de la méthode de décontamination sur la valeur du blanc de manipulation

• DECONTAMINATION DES RESINES :

1. Cycle de décontamination :

Etape 1 : passage de 10 ml de méthanol, rinçage avec 10 ml d’eau milli-Q.

Etape 2 :  passage de 30 ml  d’une solution  d’eau milli-Q acidifiée  à  pH 2 (400µl d’HNO3 1M 

dans500 ml total).

Etape 3 : passage de 10 ml de solution de ferrozine (concentration 6.10-3M soit 0.31 g de ferrozine 

dans 100 ml total).

Etape 4 : passage de 30 ml d’une solution d’hydroxylamine acidifiée à pH 2(10 g d ‘hydroxylamine 

dans 100ml total).

Etape 5 : passage de 6 ml de méthanol.
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Etape 6 : passage de 20 ml de méthanol puis de 100 ml d’une solution d’eau milli-Q acidifiée à 

pH2. 

On n’effectue la 6ème étape que lors du dernier cycle, en l’occurrence le 3ème.

C’est à dire que l’on fait 3 fois les 5 premières étapes, on recueille la solution après le passage de la  

5ème étape et pour la dernière on recueille également la 6ème.

2. Conditionnement de la résine :

Etape 1 : lavage de la résine par passage de 10 ml de méthanol et 10 ml d‘ eau milli-Q.

Etape 2 : passage de 15 ml de FZ à pH 2 puis 40 ml d ‘eau acidifiée à pH 2.

k. Vérification de la reproductibilité des valeurs de blanc de manipulation :

Dix blancs de manipulations  sont effectués  afin  de vérifier  leur  reproductibilité,  les dix résines 

utilisées ont subi chacune les quatre cycles de décontamination successifs (Tableau 2-31).

Absorbance [ Fe ] en ppb
Test 1 0,031 0,566
Test 2 0,039 0,819
Test 3 0,037 0,756
Test 4 0,034 0.661
Test 5 0,041 0,882
Test 6 0,036 0.724
Test 7 0,035 0.693
Test 8 0,034 0.661
Test 9 0,037 0.756
Test 10 0,036 0.724

Tableau 2-31: Test de reproductibilité des blancs de manipulation

⇒ Absorbance : 

La valeur moyenne est de 0.036 avec un écart type sur les dix valeurs de 0.003.

La  valeur  de  l’écart  type  sera  utilisée  pour  calculer  la  limite  de  détection  de  la  méthode  de 

séparation.

⇒ Concentration : 

La valeur moyenne de la concentration est de 0.724 ppb avec un écart type sur ces dix valeurs de 

0.091 ppb.

Les blancs de manipulation obtenus ont une reproductibilité satisfaisante. De plus leur valeur est 

assez  basse  pour  que  la  limite  de  détection  soit  compatible  avec  l’étude  des  traces.  Nous 
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considérons  par  conséquent  que  le  protocole  de  décontamination  dont  nous  disposons  est 

maintenant efficace et bien adapté

⇒ Limite de détection de la méthode de séparation :

L’un des objectifs de notre travail était d’atteindre une limite de détection des espèces Fe (II) assez 

basse pour pouvoir les doser dans les eaux de pluie. 

La formule suivante est utilisée pour définir la limite de détection :

L.D = tσ/a

- a est la pente de la droite d’étalonnage. 

- σ est l’écart type des blancs de manipulation de la méthode. Nous prenons les 10 valeurs de blancs 

de manipulation.

- t est un paramètre que l’on détermine grâce à la loi de Student et qui est fonction du nombre de  

blancs de manipulation et de l’intervalle de confiance. Nous disposons de 10 valeurs de blanc et 

l’intervalle de confiance désiré est de 99 %. Dans ces conditions le paramètre t déterminé par la loi 

de Student est proche de 3. La limite de détection est obtenue par un  simple calcul. 

L .D =  3 (2. 8*10-3) /0.031 

              =  0.3

L .D =  0.300 ppb = 5*10-9 M

La limite de détection obtenue est donc tout à fait satisfaisante.

Cependant,  une contamination  reste  perceptible,  particulièrement  lors  du stockage prolongé des 

résines (Tableau 2-32). En effet au cours de certaines expériences où nous avions stocké des résines 

pendant  quelques jours nous avons remarqué un relargage de fer  après reconditionnement  pour 

utilisation.

Or  nous  avons   besoin  de  préparer  des  résines  à  l’avance  pour  pouvoir  traiter  les  différents 

échantillons en sortie de réacteur de simulation ou pour faire des analyses de systèmes nuageux in 

situ. J’ai donc du améliorer le protocole de décontamination des résines.

On s’est orienté sur une augmentation de la durée de décontamination pour améliorer la qualité des 

blancs  après  stockage  des  résines.  J’ai  ainsi  ajouté  une  étape  4bis où  après  le  passage  de 
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l’hydroxylamine (qui permet d’avoir du fer sous forme réduite), sont stockées les résines durant 24h 

dans de l’eau acidifiée à pH 2.

Pour vérifier la pertinence de cette procédure, j’ai étudié le nouveau protocole de décontamination 

sur 4 résines.

Sur une période de 3 semaines, j’ai régulièrement vérifié la concentration en Fe(II) contenue dans 

nos résines. La FZ était récupérée par élution avec du méthanol et analysée en G.F.A.A.S puis les 

résines  reconditionnées. Les résultats sont donnés dans le Tableau 2-32.

Compte tenu des concentrations attendues, nous travaillons sur une gamme d’étalonnage qui s’étale 

de 0ppb à 10ppb. 

Durée de stockage R1 R2 R3 R4
 concentration 

moyenne

concentration 

moyenne 

concentration 

moyenne 

concentration 

moyenne
t0 + 24 heures 0.96 6.7 1.01 1.13
t0 + 1semaine 0.32 3.92 1.37 0.31
t0 + 2 semaines 0.05 0.4 0.06 0.11
t0 + 3 semaines 0.05 0.08 0.2 0.15

Tableau 2-32 : Vérification de la décontamination des résines

La méthode de décontamination suivie d’un stockage dans de l’eau acidifiée permet d’avoir au final 

un niveau de blanc de meilleure qualité que ceux obtenus précédemment, qui étaient d’environ 0.7 

ppb.

Au bout de 3 semaines, nous obtenons des résines qui ne semblent plus varier (Tableau 2-32).

Donc en faisant 3 cycles de décontamination, en suivant le nouveau protocole de décontamination 

suivi d’un conditionnement - récupération tous les 7 jours sur une période de 3 semaines, on peut 

stocker les résines pendant au moins une semaine.

Finalement le protocole de décontamination des résines est le suivant :

1. Cycle de décontamination :

Etape 1 : passage de 10 ml de méthanol, rinçage avec 10 ml d’eau milli-Q.

Etape 2 : passage de 30 ml d’une solution d’eau milli-Q acidifiée à pH 2 (400µl d’HNO3 1M 

dans500 ml total).

Etape 3 : passage de 10 ml de solution de ferrozine (concentration 6.10-3M soit 0.31 g de ferrozine 

dans 100 ml total).
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Etape  4 :  passage  de  30  ml  d’une  solution  d’hydroxylamine  acidifiée  à  pH  2(10  g  d 

‘hydroxylamine dans 100ml total).

Etape 4bis : on place les résines 24h dans de l’eau Milli-Q acidifiée à pH 2.

Etape 5 : passage de 6 ml de méthanol.

Etape 6 : passage de 20 ml de méthanol puis de 100 ml d’une solution d’eau milli-Q acidifiée à 

pH2. 

On effectue la 6ème étape que lors du dernier cycle, en l’occurrence le 3ème.

C’est à dire que l’on fait 3 fois les 5 premières étapes, on recueille la solution après le passage de 

la 5ème étape et pour la dernière on recueille également la 6ème.

⇒ 3 * (Conditionnement et  stokage pendant 1semaine dans de l’eau acidifiée puis élué)

Une fois vérifiée que ces résines sont bien décontaminées, on peut les conditionner suivant le 

protocole déjà existant :

2. Conditionnement de la résine :

Etape 1 : lavage de la résine par passage de 10 ml de méthanol et 10 ml d’eau milli-Q.

Etape 2 : passage de 15 ml de FZ à pH 2 puis 40 ml d ‘eau acidifiée à pH 2.

Stockage des résines conditionnées dans de l’eau acidifiée à pH 2.

4.Conclusion :

La méthode d’analyse du fer en matrice eau-méthanol a été optimisée par la méthode du simplexe. 

Une méthode de séparation du Fe(II)/Fe(III) a été adaptée pour l’analyse aux faibles niveaux de 

concentration rencontrée dans la phase aqueuse atmosphérique.

Cette mise au point a constitué une part importante de ce travail mais absolument nécessaire afin de 

pouvoir entreprendre nos expériences de simulations d’une goutte d’eau nuageuse. 
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Chapitre 3  :  Facteurs  influençant  la  dissolution  du  fer  en 
phase aqueuse atmosphérique

La méthode de séparation Fe(II)/Fe(III) rendue opérationnelle, j’ai pu entreprendre des expériences 

en laboratoire afin de mieux comprendre le cycle du fer dans la phase aqueuse atmosphérique.

La  source  principale  de  métaux  de  transition  dans  la  phase  aqueuse  atmosphérique  étant  la 

dissolution des aérosols,  des expériences de laboratoire  ont été menées au cours desquelles,  les 

facteurs influençant la dissolution du fer ainsi que la distribution Fe(II)/Fe(III) ont été étudiés.

1.Montage expérimental :

Les expériences  ont  été  effectuées  dans  un réacteur  à  circuit  ouvert  qui  a été  mis  au point  au 

laboratoire (Desboeufs et al., 1999). Le montage expérimental est présenté en Figure 3-14.
 

Récupération 
des échantillons 

 

 

 Flux 
d'eau 

Pompe à débit constant 

Solution aqueuse 
altérante 

Filtre (0.4µm) 
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Figure 3-14: Dispositif général d'une expérience de dissolution en circuit ouvert

Ce dispositif expérimental est constitué de deux parties (Desboeufs, 2001).

Un  système  de  circulation  de  la  phase  aqueuse  :   Le  flux  d'eau  est  assuré  par  une  pompe  à 

membrane (Prominent tout Téflon avec valves en agate). 
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Une chambre de dissolution  :   Cette chambre est constituée d'une partie centrale en polycarbonate 

transparent, cloisonnée en bas par un support en Téflon, et en haut par un filtre en polycarbonate 

Nucléopore de porosité  0.4µM et de diamètre 32 mm. Cette  porosité  permet  de retenir  dans le 

réacteur ce qui sera considéré comme insoluble [Lim, 1990]. Un agitateur magnétique est également 

placé dans la chambre de dissolution afin de maintenir la suspension homogène. 

La vitesse d'une réaction correspond au nombre de moles consommées par la réaction par unité de 

temps. En système ouvert, cette variation du nombre de moles dépend de la réaction de dissolution 

elle-même, ainsi que du passage constant de la solution altérante qui va diluer le système. Pour le 

réacteur  de dissolution parfaitement  agité,  on peut écrire  la  vitesse de réaction en fonction des 

paramètres du réacteur et des concentrations mesurées en éléments dissous:

v
dn
dt

D C C V
dC
dts e= = − +( )

où D est le débit (L.min-1), Ce et Cs sont les concentrations respectives pour l’espèce dissoute en 

entrée  et  en  sortie  de  réacteur  (mol.L-1),  V  est  le  volume  du  réacteur  (L),  C  (mol.L -1)  est  la 

concentration de l’espèce dissoute à un temps t (min) et v est la vitesse de dissolution en mol.min-1. 

Si Ce = 0 et Cs = C, l'expression de la vitesse s'en trouve simplifiée en:

v
dn
dt

DC V
dC
dt

= = +

L'expression de la vitesse de dissolution dans le réacteur en circuit ouvert et dans nos conditions 

d'expériences est la suivante:

v DC V
C
t

= +
∆
∆

1.1.Protocole opératoire

La phase solide est déposée au centre du support en Téflon percé. Ce support est ensuite assemblé 

à la chambre de dissolution. En vue de déterminer les vitesses de dissolution, les concentrations en 

espèces dissoutes sont mesurées à différents temps en sortie de réacteur. Les prélèvements en sortie 

de réacteur sont effectués toutes les 2 minutes pendant les 20 premières minutes de réaction puis 

aux temps t=25, 30, 45 et jusqu’à 60 minutes, ce dernier correspondant au temps de vie moyen d’un 

nuage. La durée de prélèvement est de 1 minute.

Tout au long de l'expérience, le débit est déterminé par mesure du volume de chaque prélèvement 

en  sortie  de  réacteur  (20  ml/min.  en  moyenne).  La  prise  d’échantillon  est  donc  de  20ml  en 
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moyenne. Elle se fait dans de petits flacons en polypropylène ou en polyéthylène contenant 200 µl 

d’acide nitrique à 1M (Normatom Prolabo) de telle sorte que l'échantillon collecté soit amené à 

pH 2 en vue de la séparation Fe(II)/Fe(III) ayant lieu immédiatement après sur la colonne. Cette 

acidification est nécessaire (cf Chap.II) pour permettre une bonne rétention du Fe(II) par la résine. 

Après séparation,  les solutions sont à nouveau acidifiées avec 200µl de HNO3 ultra pur à 65% 

(Normatom Prolabo) de telle sorte que le pH de la solution soit inférieur à 1. Cette deuxième 

acidification permet à la fois d’éviter une éventuelle adsorption des éléments dissous sur les parois 

des flacons [Boutron, 1990] et  les interférences dues à la matrice lors de l’analyse  élémentaire 

[Losno, 1989].

Ces  expériences  en  réacteur  hétérogène ouvert  nous  permettent  de  reproduire  la  dissolution  de 

particules  en  phase  aqueuse  atmosphérique. Elles  ont  donc été  réalisées  sur  différentes  phases 

solides susceptibles d’intervenir dans le cycle du fer.

1.2.Choix de la phase solide

D’un point de vue minéralogique 2 groupes de minéraux constituent le sol :

♦ Minéraux primaires qui représentent la roche sous-jacente. Ce sont des minéraux silicatés que l’on 

retrouve dans des fractions granulométriques grossières car ils n’ont pas été altérés. Le quartz, les 

feldspaths, les micas et les pyroxènes sont les principaux minéraux qui appartiennent à ce groupe 

(Sposito, 1989)

♦ Minéraux secondaires qui sont le résultat de l’altération des minéraux primaires. Ils se retrouvent 

donc dans  des fractions  granulométriques  plus fines  (≈2µm).  Les  principaux minéraux sont  les 

argiles, les oxydes et hydroxydes.

Les particules atmosphériques d’origine terrigènes sont issues des sols par érosion éolienne et sont 

donc composées par ces 2 types de minéraux. Une fois dans l’atmosphère, ces particules peuvent 

être incorporées dans les nuages où elles serviront de source principale de fer dans les zones à forte  

influence « terrigène ». Pour mener cette étude nous nous sommes appuyés sur :

 -  d’une  part  des  minéraux  purs  riches  en  fer  et  usuellement  rencontrés  dans  les  aérosols 

atmosphériques. 

Nous avons opté pour une argile pure et les 2 oxy-hydroxydes ferriques les plus rencontrés dans les  

aérosols atmosphériques, c'est-à-dire l'hématite et la goethite. L’analyse d’aérosols atmosphériques 

par spectroscopie Mössbauer a démontré que le fer était généralement présent sous forme amorphe 

mais que 5.5% du fer total dans les particules solides se trouvait sous forme d’hématite et 2.4% sous 

forme de goethite (Dedik et al., 1992). Ces formes ferriques cristallisées étant ubiquistes dans la 
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nature, elles ont souvent été utilisées pour mieux comprendre les cycles de dissolution du fer et 

surtout pour mieux cerner l’importance des mécanismes de dissolution réductive (Pehkonen et al., 

1995 ; Liang et al., 2000 ; Larsen et Postma, 2001). L’étude des oxydes ferriques a montré que la 

dissolution  était  influencée  par  des  protons,  des  ligands  et  des  réducteurs.  Des  expériences  de 

dissolution, en géochimie, montrent que les argiles semblent être plus solubles que les oxydes. On 

peut alors penser qu’elles constitueraient une source plus importante de fer dissous. C'est pourquoi, 

nous avons travaillé avec la vermiculite. Cette argile est utilisée couramment en horticulture pour 

ses  qualités  d'aération,  de  rétention  de  l'eau  et  de  fertilisation,  elle  est  donc  susceptible  d’être 

retrouvée dans l’atmosphère. 

 - d’autre part sur des analogues d’aérosols (phases mélangées).

J’ai choisi des Loess collectés au Cap Vert. Ce sont des aérosols sahariens déposés à l’holocène et  

qui ont été contaminés par les minéraux primaires du sol du Cap Vert.

1.1.Description des phases solides :

l.Les phases solides pures

. Oxy-hydroxydes ferriques :

Nous  avons  considéré  la  goethite  (α-FeOOH)  et  l’hématite  (α-Fe2O3).  Ils  sont  composés 

essentiellement de Fe(III).

Figure 3-15 : Structure de la goethite ( FeOOH) et de groutite (MnOOH)
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Leur structure est basée sur un empilement d’octaèdres au sein desquels des cavités sont remplies 

par le fer ferrique (parfois Aluminium et manganèse,  Figure 3-15) (Robert, 1996). La goethite et 

l’hématite utilisées pour ces expériences sont d’origine naturelle.  Elles ont été broyées en fines 

particules afin de simuler au mieux la taille des particules atmosphériques et donc les réactions 

susceptibles d’intervenir dans la phase aqueuse atmosphérique. 

La  goethite  (α-FeOOH)  a  été  prélevée  à  Biwabik  (Minnesota :  Word’s  Natural  Science 

Establishment,  Inc,  Rocherster,  N.Y.)  et  l’hématite  (α-Fe2O3)  à  Republic  (Michigan:  Word’s 

Natural  Science  Establishment,  Inc,  Rocherster,  N.Y.).  Nous  ne  possédons  que  très  peu 

d’information sur ces phases solides pures. Ce sont des standards obtenus par l’IRD (Institut de 

recherche  et  développement)  de Bondy,  dont  l’analyse  en diffraction  X nous a  confirmé qu’ils 

s’agissaient  bien  de  matériaux  purs  (Caquineau,  communication  personnelle).  La  goethite  (α-

FeOOH) appartient  à la classe des hydroxydes.  Elle  cristallise  dans le système orthorhombique 

(Figure 3-15). La couleur de la poudre est jaune-brun. Chauffée à la flamme dans une éprouvette de 

verre, sa poudre devient rougeâtre et se transforme en hématite.  La goethite est tout d'abord un 

produit d'altération d'autres minéraux de fer, dont la pyrite (FeS2), la magnétite (Fe2O4) et la sidérite 

(FeCO3). Dans divers gisements, elle est aussi associée à l'hématite, à des oxydes de manganèse et à 

la calcite. Sa dureté est en générale de 5 à 5.5 et sa densité de 4.3. 

L'hématite (α-Fe2O3) est l'un des principaux minerais de fer. Elle est noire. Elle cristallise dans le 

système rhomboédrique. La poudre de l'hématite est rouge foncé, ce qui la différencie des autres 

oxydes de fer (magnétite et ilménite). Sa dureté est de 6.5 et sa densité est en générale de 5.2 à 5.3  

(densité supérieure à celle de la goethite). L'hématite est un oxyde de fer; elle contient si elle est 

pure 69.94% de fer et 30.06% d'oxygène. 

Figure 3-16 : Structure de l’hématite
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La structure réticulaire peut être représentée par une double pyramide régulière à base triangulaire, 

ayant aux trois sommets de base les atomes d'oxygène et aux sommets des pyramides les atomes de 

fer (Figure 3-16). 

. Vermiculite :

La  vermiculite  est  une  argile  ferreuse,  c’est  à  dire  que  le  fer  qui  la  compose  s’y  trouve 

essentiellement sous sa forme réduite. Elle désigne un petit groupe de minéraux ayant la même 

structure lamellaire que les micas. Selon Caillère et al. (1982), le diamètre équivalent des particules 

d’argile est inférieur à 2 µm. Cette petite taille des argiles ainsi que leur forme leurs confèrent une 

grande surface spécifique et donc une surface attaquable plus grande. De plus les liaisons chimiques 

et le degré d’oxydation du fer, différant de ceux rencontrés dans les (hydr)oxydes, sont susceptibles  

d’influer  sur  la  vitesse de  dissolution. Selon Deer  et  al.,  (Rock Forming Minerals),  la  formule 

générale  de  la  vermiculite  peut  être  écrite  ainsi  (Mg,Ca)0.7-1.0Mg3.5-5.0(Fe,Al)2.5-1.0Al2.0-2.5Si6-

5.5O20(OH)4.(H2O)7.0-9.0. Les sites octaédriques sont essentiellement occupés par Mg2+ et Fe2+ mais 

peuvent être substitués par Al3+ et Fe3+ (Figure 3-17). Une formule simplifiée de la vermiculite peut 

s’écrire alors: (MgFeIIAl)3(Al,Si)4O10(OH)2.4H2O  ; c’est une argile lamellaire hydratée (Figure 3-17) 

semblable au groupe de la smectite (Tableau 3-33). 

78



Figure 3-17 : Structure de la vermiculite

 

Tableau 3-33 : Valeurs de surfaces spécifiques de quelques argiles, trouvées dans la littérature avec parmi elles 
celles de la vermiculite qui nous intéresse plus particulièrement

Nous avons travaillé avec de la vermiculite naturelle pure, prélevée au Libby (Montana Word’s 

Natural Science Establishment, Inc, Rocherster, N.Y.). 

Nous avons utilisé les oxy-hydroxydes ferriques et une argile, car ils représentent bien les particules 

minérales  retrouvées  dans  les  poussières  désertiques  et  sont  représentatifs  de  2  types  de 
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comportement : minéral ferreux et minéral ferrique, qui ont des solubilités bien différentes comme 

nous l’avons vu dans le chapitre I.

. Les loess du Cap Vert (LCV): Particules proches d’un aérosol désertique réel

Ces loess ont été prélevés au Cap Vert et plus précisément au nord-est de l’île de Sal. Ce sont des 

limons perméables d’origine éolienne. Ces loess ont déjà été étudiés lors de divers travaux (Rognon, 

1996; Coudé-Gaussen, 1989; Coudé-Gaussen, 1991; Desboeufs, 2001).

La gamme de taille de ces loess s’étend de 2 à 100 µm avec une médiane se situant entre 10 et  

20µm de diamètre  (Coudé-Gaussen,  1989).  Dans cette  étude,  seule  la  fraction  granulométrique 

inférieure à 20µm a été utilisée, puisque c'est celle qui se rapproche le plus des tailles rencontrées 

dans  l'atmosphère  des  aérosols  sahariens.  Cette  fraction  granulométrique  possède  une  surface 

spécifique moyenne de 50.1 m2/g (Borensen, communication personnelle). De plus, la littérature 

montre une minéralogie des Loess avec une abondance en quartz et en feldspaths potassiques et un 

assemblage minéralogique d’argiles (kaolinite/chlorite/illite) (Rognon, 1996) qui est comparable à 

celui des poussières atmosphériques collectées au dessus de l’océan Atlantique Est (Chester, 1990) 

et du Sahara (Paquet et al., 1984; Coudé-Gaussen, 1991). L’analyse par diffraction des Rayons X de 

la  fraction  granulométrique  utilisée  pour  les  expériences,  met  en évidence  les  mêmes  types  de 

minéraux avec plus particulièrement, de l’albite et de l’anorthoclase pour les feldspaths et de la 

kaolonite  et  de  la  muscovite  pour  les  argiles.  (S.  Caquineau,  IRD  de  Bondy,  Communication 

personnelle). Cette analyse montre également la présence de pyroxènes (Augite et acmite) et de 

traces d’oxydes. L’assemblage de quartz, de feldspaths et d’argiles est caractéristique des aérosols 

Sahariens et sont en accord avec les résultats obtenus par Rognon (1996). On peut donc considérer 

que la  nature minéralogique  et  la  distribution  en taille  de ces  loess  correspondent  à  celles  des 

aérosols sahariens à l'émission.

Les  pyroxènes  (augite :  (Ca, Na)(Mg, FeII,  Al,  Ti)(Si,  Al)2O6 et  acmite :  NaFeIIISi2O6)  sont  des 

minéraux basaltiques ce qui confirme une contamination au cours du temps des aérosols sahariens 

par les minéraux primaires présents dans le sol du Cap Vert. Dans le cas du Loess, les pyroxènes  

sont  des minéraux riches  en fer à  la  différence  des autres  minéraux analysés.  Ce sont  eux qui 

joueront probablement un rôle non négligeable sur la dissolution du fer à partir des loess. Il est alors 

intéressant de noter qu’ils représentent des minéraux et ferreux et ferriques.

Nous nous trouvons donc dans la  configuration  de travailler  sur  des minéraux purs (ferreux et 

ferriques) et en mélange, ce qui et particulièrement intéressant pour cerner le rôle de la dissolution 

sur la spéciation du fer dissous.
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Mais,  il  a  été  nécessaire,  avant  les  expériences  de  dissolution,  de  caractériser  au  mieux  ces 

différentes phases solides.

m.Analyse élémentaire des particules utilisées

Les différentes phases solides utilisées ont été analysées par la méthode des perles en Fluorescence 

X.  Elles  ont  également  été  soumises  à  une attaque  acide  totale  HNO3/HF selon la  méthode de 

Robache et al. (2000). Ces attaques acides (HNO3/HF) ont été réalisées au laboratoire CRAC en 

Irlande par B. Temime. La composition élémentaire du Loess du Cap Vert a été déterminée par 

attaque acide puis analysée par ICP-AES (Desboeufs, 2001). Les résultats obtenus sont reportés 

dans le Tableau 3-34.

Loess du Cap Vert Goethite Hématite vermiculite
litt FX HF FX HF FX HF FX HF

Al 8.4 8.2 0.55 1.78 6.48
Ba 0.23
Ca 3.8 3.76 3.824 0 0.021 0.01 0.012 1.27 0.930
Cd 0
Cr 0.03 0.019 0 0.006 0 0.003 0.19 0.155
Cu 0.00

7
0.004 0.187 0 0

Fe 7.6 7.76 8.041 62.87 64.48 64.98 31.21 7.68 7.373
K 1.3 1.8 0 0.04
Mg 2.8 3.17 2.570 0.07 0.053 0.09 0.106 13.9 13.33
Mn 0.13 0.13 0.112 0.86 0.841 0.04 0.063 0.06 0.048
Na 2.24 0.92 0 0 0.3
Ni 0.01 0.012 0.02 ND 0.01 ND 0.03 0.019
Pb 0.001 0.023 0.01 0.082 0 0.043 0 0.018
Si 22.7 22.99 0.89 0.78 19.08
Sr
V 0.05 0.015 0 0.004 0 0.002 0.01 0.006
Zn 0.004 0.008 0.056 0.071 0 0.003 0.002 0.004
Ti 2.17 0.01 0.11 0.67
P 0.30 0.05 0 0.01

Tableau 3-34 :  La colonne notée « litt. » correspond aux valeurs trouvées par digestion acide par Chopinet, la 
colonne  « FX »  correspond  aux  valeurs  par  fluorescence  X  et  « HF »  les  valeurs  obtenues  par  digestion 
HNO3/HF. Les valeurs sont exprimées en % massique d’élément.

Pour le Loess, il apparaît que les résultats obtenus en FX et par attaque HF sont en accord avec la 

littérature  ce  qui  valide  les  techniques  utilisées.  Pourtant,  dans  le  cas  de  l’hématite,  une  forte 

différence entre l’analyse du fer par FX (64.98%) et  par HF (31.21%) peut être remarquée.  Or 

théoriquement si l’hématite était ultra-pure et n’était composée que de fer et d’oxygène, 69.9% de 

l’hématite devrait être du fer. La valeur obtenue par FX s’en rapproche d’ailleurs fortement,  et,  

j’utiliserai  donc  cette  valeur :  64.98%  pour  la  suite,  dans  mes  calculs.  J’utiliserai  d’ailleurs 

systématiquement les valeurs obtenues par FX qui sont les plus proches des résultats trouvés dans la 

littérature. Toutefois, les mesures par fluorescence X ne pouvant pas donner d’information sur les 

81



concentrations en cuivre du fait de l’utilisation d’un support en cuivre, nous avons pris les résultats 

sur le cuivre obtenus par l’attaque acide. 

L’analyse de la goethite et de l’hématite (Tableau 3-34) qui devraient être des oxyhydroxydes purs, 

a  révélé  la  présence  de  quelques  impuretés  telles  que  de  l’aluminium  (0.55%)  et  du  silicium 

(0.89%). On observe également du manganèse (0.84%) en concentration beaucoup plus forte que 

dans l’hématite à l’inverse du cuivre (0.19%) qui n’y est pas présent. Selon Deer et al.(1962), la 

goethite peut contenir du SiO2 et du Fe2O3 en impuretés, comme du manganèse en substitution du 

fer.

Le nombre de moles de Fe, Al, Si et Mg pour 100mg de phase solide a été calculé et reporté dans le  

Tableau 3-35.

Phase solide nFe nSi nAl nCu nMn nMg

Goethite 2.25 E-4 6.36E-6 4.07E-6 5.89E-7 3.13E-6 5.13E-7
Hématite 2.33 E-4 5.57E-6 1.32E-5 1.46E-7 6.59E-7
Loess 2.72 E-5 1. 46E-4 6.07E-5 1.26E-8 4.73E-7 2.32E-5
Vermiculite 2.79 E-5 1.36E-4 4.80E-5 2.18E-7 1.02E-4

Tableau 3-35 : Nombre de moles de Fe, Si, Al, Cu, Mn, Mg présents dans les différentes phases solide qui sont 
étudiées

Le rapport de la somme du nombre de moles de Fe et Mg par la somme des moles de Al et Si, est de 

0.71, ce qui confirme la formule générale donnée précédemment, en considérant que pratiquement 

tout  le  Al  est  substitué  par  Mg  ou  Fe.  Dans  ce  cas,  on  a  la  formule  simplifiée  suivante  :  

(MgFeII)3(Si,Al)4O10(OH)2.4H2O où le  rapport  (Si+Al)  sur  la  somme  des  Mg et  Fe  est  de 0.75 

(=4/3),  ou  encore  Mg2.34Fe0.64Al1Si3O10(OH)2.4H2O,  où  on  peut  supposer  que  le  fer  est 

majoritairement sous sa forme Fe2+. En effet, les études de minéralogie ont montré que le fer, se 

trouve être en général, constitutif du réseau cristallin, et que dans le cas de la vermiculite, Mg2+ et 

Fe2+ peuvent  substituer  Al3+.  Cette  substitution  crée  un  déséquilibre  de  charges  qui  doit  être 

compensé par des cations tenus par des liaisons ioniques plus faibles. La substitution du site occupé 

par  le  silicium par de l’aluminium implique  un déséquilibre  de charge qui  rend le  réseau plus 

soluble. On peut alors penser qu’une substitution de ce Al3+ par du Fe2+ impliquera un déséquilibre 

encore plus grand et de ce fait, on peut supposer que l’argile sera encore plus soluble (Annexe 6), 

impliquant une solubilité plus grande du fer dans les argiles. 

2.Dissolution du fer: expérience en réacteur hétérogène

A partir  de  phases  solides  que  nous  venons  de  décrire,  les  expériences  de  dissolution  ont  été 

réalisées sur une période de 1 heure et pour différents pH, en raison de l’influence reconnue de 
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l’acidité sur la dissolution des métaux (Cf Chapitre 1). Dans un premier temps, j’ai comparé les 

résultats de ces expériences pour le fer total dissous avec la littérature pour valider ma démarche.

Tableau  3-36 :  Intervalles  de  concentration  et  de  solubilité  du  fer  total  dissous  mesurés  au  cours  de  nos 
expériences de dissolution pour différents pH compris entre 2 et 4.7 et pour les différentes phases solides étudiées
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Figure 3-18 : Solubilité au bout de 60 minutes pour les différentes phases solides étudiées en fonction du pH de la 
solution altérante

Les concentrations et les solubilités du fer total mesurées dans nos expériences (cf Tableau 3-36 et 

Figure 3-18) sont en accord avec la littérature, d'une part en ce qui concerne les ordres de grandeur 

et d'autre part pour ce qui est de la dépendance au pH. 

On peut  observer au cours de ces expériences,  des gammes  de concentration proches de celles 

mesurées dans les pluies et nuages (cf Tableau 1 du chap I). Les solubilités du fer mesurées lors de 

ces  expériences  de  laboratoire  sont  toujours  faibles  et  proches  des  valeurs  de  solubilités 

expérimentales trouvées dans la littérature (Tableau 4 du chapitre 1) qui sont elles-mêmes beaucoup 

plus  faibles  que  les  valeurs  de  solubilité  obtenues  lors  de  campagnes  de  terrain  où  une  part 

anthropique peut expliquer la différence (Tableau 2 du chapitre 1). Il existe cependant de fortes 

différences de solubilité allant jusqu’à 3 ordres de grandeur d’une mesure à une autre. 

Concentration Fetd en nM Solubilité en %
14 - 3.103 0.003 - 4

loess
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L’étude de l’influence du pH par Desboeufs (2001), qui a travaillé sur le loess, montre une rupture 

de pente autour de 3.7. Mes résultats sont totalement en accord avec cette valeur, comme le montre 

la Figure 3-18. En ce qui concerne la vermiculite, on peut observer une rupture de pente entre pH 2 

et 3, tout comme Zhuang et al. (1995) pour des aérosols minéraux. Ces expériences de dissolution 

confirment  que  le  pH  est  un  paramètre  essentiel  dans  l’étude  de  la  dissolution  et  joue  par 

conséquent un rôle déterminant dans la chimie du fer. On peut souligner qu’il n’y a pas de rupture 

de pente pour les oxyhydroxydes. Cette observation sera expliquée plus en détail par la suite.

Lors des différentes expériences, j’ai observé, en outre, que selon les conditions choisies, le rapport 

de Fe(II)/Fetd est également variable et est compris entre 15% et 100%. Cette variabilité, qui a déjà 

été observée lors de mesures de terrain, n'a pu être associée dans la littérature à la variation d'un 

facteur particulier,  à la différence de la concentration totale ou de la solubilité.  J’ai donc étudié 

l’influence des conditions du milieu sur la spéciation du fer en phase aqueuse. S'il y a des facteurs 

d'influence, jouent-ils sur le rapport Fe(II)/Fe(III) pendant la dissolution du fer à partir de la phase 

solide ou après, lors de réactions redox en phase aqueuse?

3.Résultats sur la spéciation du fer: 

J’ai donc réalisé tout d’abord des expériences sur les différentes phases solides à pH fixé 

afin de voir l'effet de la nature de la phase solide. Le pH fixé de 2 est susceptible d’être rencontré  

dans certains nuages. Il permet également d’être sûr que les concentrations seront au-dessus de la 

limite de détection.  De plus à ce pH, la concentration en ions H+ est suffisamment élevée pour 

« tamponner » la solution en cas de libération d’espèces neutralisantes ou acidifiantes. Le pH ne 

subira pas ou que très peu de variation aux cours des expériences de dissolution (Desboeufs, 2001).  

Le pH étant un paramètre reconnu comme important  dans la solubilisation,  j’ai  réalisé dans un 

second temps des expériences à différents pH.

3.1.Rôle de la spéciation particulaire:

n. A pH fixé (pH = 2):

Le chapitre 1 nous a permis de montrer un comportement différent dans le processus de dissolution 

selon la forme redox du fer: le Fe(II) étant plus soluble que le Fe(III). Toutefois, il a été mis en 

évidence que la dissolution pouvait entraîner un changement de l'état redox (Cas de la dissolution 

réductive, chap. I) dans certaines conditions : en présence de lumière et/ou de réducteurs. A partir 

de  cette  hypothèse,  nous  avons  choisi  de  travailler  avec  des  phases  solides  comportant 
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majoritairement soit du Fe(II), soit du Fe(III) et dans des conditions sans lumière et sans réducteur, 

afin de vérifier la correspondance entre l'état redox du fer en phase particulaire et celui trouvé en 

phase dissoute. 

D'après nos connaissances, le fer issu de la vermiculite, qui est essentiellement ferreuse, devrait être 

plus soluble que le fer issu des oxydes ferriques (hématite et goethite). Je n'ai aucune information 

sur la spéciation du fer dans le loess, mais vu sa composition en pyroxènes, on peut s'attendre à un 

comportement  intermédiaire.  Pour  connaître  la  part  respective  du Fe(II)  et  du Fe(III)  dans  nos 

échantillons, une analyse de la spéciation en phase solide aurait été idéale, cependant, les techniques 

actuelles  ne  nous  permettent  pas  d'obtenir  ce  type  information  pour  des  quantités  réduites  de 

particules,  comme c'est notre cas. Ceci implique l'hypothèse que la spéciation trouvée en phase 

aqueuse correspond à celle de la phase solide. 

Des expériences de dissolution associées à une séparation Fe(II)/Fe(III) ont donc été menées sur les 

phases  solides  susmentionnées.  Afin de s'affranchir  de tout  risque de dissolution  réductive,  les 

expériences ont été menées dans une pièce protégée de la lumière et avec une solution aqueuse 

initiale  ne contenant  que de l’acide sulfurique et  donc aucun réducteur.  Dans ces conditions,  je 

considère que le  Fe(II) en solution provient directement de la dissolution du  Fe(II) à partir de la 

phase solide et non d'une réduction du Fe(III). Les nombres de moles de Fe(II) et de Fe(III) dissous 

en comparaison du fer total dissous sont présentés dans le Tableau 3-37.

Phase solide nFetd en moles nFe(II) en moles nFe(III) en moles
Vermiculite 1.1 10-5 1.1 10-5 5.5 10-9

Loess 9.5 10-7 5.3 10-7 3.3 10-7

Goethite 6.5 10-7 4.5 10-7 2.0 10-7

hématite 5.1 10-7 3.0 10-7 1.9 10-7

Tableau 3-37 : calculs du nombre de moles dissoutes au cours d’expérience à pH≈2 pour les différentes phases 
solides pour 20mg au bout de 60 min

Nous voyons sur ce tableau que la dissolution de tous les échantillons considérés, même dans les 

oxyhydroxydes ferriques entraînent une libération de fer à l’état réduit en solution. Ceci signifie 

d’après nos hypothèses qu’il y a présence de Fe(II) dans ces oxydes, ce qui peut s'expliquer, soit par  

la présence de minéraux alumino-silicatés (Chap I) dans lesquels Al3+ est substitué par Fe2+, soit 

plus  simplement  parce  que  ce  Fe(II)  peut  se  trouver  dans  les  interstices  en  tant  qu'impureté 

(Schwertmann & Taylor, 1989). Toutefois, nous avons vu que ces minéraux en impureté n’y seront 

qu’en faible quantité.  Par conséquent,  la quantité  de Fe(II) particulaire  dans les oxyhydroxydes 

ferriques devrait être toujours inférieure à celle des autres échantillons.
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On  retrouve  bien  une  bonne  correspondance  entre  le  Fe(II)  dissous  et  la  quantité  de  Fe(II) 

disponible en phase solide:

vermiculite ferreuse > loess où on a un mélange ferreux/ferrique > oxyhydroxydes ferriques

Une autre possibilité de quantifier l’importance de la nature de la phase solide sur la dissolution du 

fer peut se faire par le calcul de la solubilité cinétique. Cette notion que j’ai déjà définie dans le 

premier  chapitre,  prend en effet  compte la quantité  fer présente en phase solide.  Elle se définit 

comme étant le rapport d’espèce M dissoute pour un temps t par rapport à la quantité de l’espèce M 

dans le solide. 

mX
MS M

M
ξ=

où MX est la masse molaire de X (g.mol-1), m est la quantité d'aérosol introduit dans la cellule, soit 

ici 0.020 g, X est la proportion massique de l'élément X présent dans les particules étudiées, et ξ est 

l'avancement de la réaction de dissolution qui se définit à partir de la vitesse de la réaction selon:

vdt
t

tin
∫=ξ

A partir de ce classement, on doit s'attendre à ce que la solubilité du fer dans ces échantillons suive 

le même ordre. 
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Figure 3-19 : Solubilité du fer pour nos différents aérosols (pH=2(

Les  résultats  (Figure  3-19)  montrent  que,  comme  nous  nous  y  attendions,  le  fer  issu  de  la 

vermiculite est le plus soluble, suivi du loess et des oxydes de fer.  On peut cependant noter que, 

pour  une  expérience  de  dissolution  d’une  heure,  la  solubilité  du  fer  reste  toujours  très  faible, 

inférieure à 0.03% pour les 2 oxy-hydroxydes, à 0.34% pour le Loess et à 1.4% pour la vermiculite. 

Les  solubilités  obtenues  expérimentalement  sont  difficilement  comparables  avec celles  trouvées 
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dans la littérature du fait  de la variabilité  des conditions expérimentales (pH, temps,  nature des 

particules). De nombreux travaux (cf. chapitre I) ont mis en évidence la faible solubilité du fer dans 

les aérosols minéraux, comme Williams et al. (1988) où le fer a une solubilité inférieure à 1.25% ou 

encore Hoffmann et al. (1997) qui ont trouvé  une valeur de solubilité du fer proche de 2% pour des 

aérosols atmosphériques. Spokes et al. (1994) ont également obtenu une solubilité inférieure à 5% 

lors d’expériences de dissolution d’aérosols Sahariens. 

D’après les résultats expérimentaux et en se référant toujours à notre classement ferreux/ferrique, il 

semble que plus il y a du Fe(II) dans la phase solide, plus elle sera soluble. Pour confirmer cela, il  

faut vérifier que la vitesse de dissolution du Fe(II) est bien supérieure à celle du Fe(III). Les vitesses 

de dissolution du fer en fonction de son état  redox ont été déterminées pour les phases solides  

considérées (Figure 3-20 et Tableau 3-38). 
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Figure 3-20 : vitesse de dissolution en mol/min pour les 4 phases solides étudiées à pH2

Les résultats sur les vitesses de dissolution montrent systématiquement une dissolution plus rapide 

dans les dix premières minutes, comme cela a déjà été observé dans la littérature (Williams et al.,  

1988; Hoffmann et al., 1997; Desboeufs et al., 1999). 

Phases solides VmaxFe(II) en mol/min VmaxFe(III) en mol/min
Vermiculite 2.0 10-8 8.3 10-10

Loess du CV 2.5 10-9 3.0 10-9

Goethite 3.3 10-9 8.8 10-10

Hématite 1.8 10-9 1.1 10-9

Tableau 3-38 : mesures de vitesse maximum de dissolution du Fe(II) et du Fe(III)
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Il apparaît ensuite que la vitesse du Fe(II), est pratiquement toujours supérieure à celles du Fe(III) 

(Figure 3-20). On observe notamment que les vitesses de dissolution du fer pour la vermiculite où le 

Fe(II)  est  le  composant  majoritaire  en  phase  solide  sont  les  plus  rapides.  On  peut  remarquer 

également que les vitesses maximales pour les 2 oxyhydroxydes sont proches (Tableau 3-38). Pour 

ce qui est du loess dont la composition minéralogique est mixte,  il  apparaît  que les vitesses de 

dissolution  du  Fe(II)  et  (III)  sont  quasi-identiques.  Si  on  regarde  les  vitesses  maximales  de 

dissolution  (Tableau  3-38),  on  voit  que  le  Fe(II),  issu  de  minéraux  ferreux,  se  dissous  plus 

rapidement que le Fe(II) de minéraux à dominante ferrique. A ma connaissance, un seul travail 

existe  sur  la  mesure  de  vitesses  de  dissolution  du  Fe(II)  et  du  Fe(III)  à  partir  d’aérosols 

atmosphérique, il s’agit d’Hoffmann et al., (1997). Ceux-ci montrent, à l’opposé de mes résultats, 

que le Fe(III) se dissout plus vite que le Fe(II). Pour expliquer cette opposition dans nos résultats, 

on peut tout d’abord noter qu’ils ont travaillé avec des aérosols collectés en milieu urbain où le fer 

est probablement d’origine anthropique et ne réagit donc pas comme le fer terrigène (Desboeufs et 

al, 2004 : cf annexe). De plus, si on regarde le premier point de mes courbes de vitesse du loess 

(susceptible de représenter un modèle d’aérosol désertique), la vitesse de dissolution du Fe(III) est 

supérieure à celle du fer réduit. Ceci signifie probablement que le loess contient un minéral ferrique 

plus soluble que l'hématite ou la goethite étudiées ici. Nous savons, d'après les travaux existants,  

que les phases solides amorphes possèdent  des vitesses de dissolution supérieures à des phases 

cristallines (Chou et Wollast, 1989; Desboeufs et al., 2001). On peut donc penser que ce minéral est 

sous forme ferrique amorphe, ce qui lui confère une vitesse de dissolution aussi rapide que celle des 

minéraux ferreux.  

Pour conclure, on voit ainsi que le Fe(II) se dissout généralement plus vite que le Fe(III) et ce 

d'autant plus vite qu'il est issu d'un minéral à composante majoritairement ferreuse. Toutefois, le 

Fe(III) peut avoir une vitesse de dissolution supérieure à celle du Fe(II) s’il est issu de minéraux  

amorphes. 
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Figure  3-21 : Calcul du rapport de vitesses du Fe(II) et Fetd et fonction du temps pour les différentes 
phases solides étudiées à pH2 

Si on regarde la part de la vitesse de la dissolution de Fe(II) par rapport à la vitesse totale (Figure 3-

21), on s’aperçoit que pour des minéraux purs, la vitesse de fer total dissous dépend essentiellement 

des vitesses de dissolution du Fe(II)  (de 60% à 98%) très  largement  les  plus élevées.  On note 

toutefois, que ce rapport de vitesse, s’il est constant pour l’hématite et la vermiculite, à tendance à 

diminuer pour la goethite. De la même façon, le loess présente des rapports de vitesse qui ne sont  

pas stables avec le temps et qui, contrairement à la goethite, ont tendance à augmenter. Ceci laisse 

présager une dissolution de phase différentes, notamment de nature amorphe ferrique, où dans les 

10 premières minutes la vitesse de dissolution du Fe(III) représente 50 à 80% de la vitesse totale.

A partir de ces observations, il est important de déterminer quelles répercussions, cette dissolution 

préférentielle peut avoir sur la spéciation du fer en phase dissoute. Pour ce faire, nous avons regardé 

l'état redox du fer dissous (Figure 3-22). Cette Figure 3-22 représente le rapport entre Fe(II) dissous 

et le fer total dissous mesuré au même temps t durant les différentes expériences à pH 2. 

y = 0.0003x + 0.9656

y = 0.0002x + 0.6123

0%

20%

40%

60%

80%

100%

0 20 40 60 80
t en min.

Fe
(II

)/ 
Fe

td
  e

n 
%

 à
 p

H
2

goethite hématite
vermiculite loess

Figure 3-22 : Influence de la nature de la phase solide sur le rapport des concentrations Fe(II)/Fe td en fonction du 
temps

89



Il  apparaît  tout  d’abord que  les  rapports  mesurés  sont  totalement  corrélés  avec les  rapports  de 

vitesse Fe(II)/Fetd que nous venons de voir, avec notamment une évolution du rapport au cours de la 

dissolution  pour  le  loess  et  la  goethite.  Ceci  signifie  que  c’est  la  vitesse  de  dissolution  qui 

prédomine  sur  la  spéciation  en  phase  solide  pour  expliquer  le  rapport  trouvé  en  solution.  Ces 

vitesses étant directement reliées, comme on l’a vu pour le loess (sa phase amorphe) et comme le 

montre la littérature, aux types de liaisons en phase solide. 

Si on veut aller plus en détail dans nos observations par rapport au rôle du type de liaison, il faut 

regarder le cas de la goethite et du loess dont les rapports évoluent. Pour la goethite, son rapport 

diminue et tend à rejoindre celui de l’hématite. Or, il est connu que la goethite est une hématite 

hydratée. La diminution du rapport est donc due au fait que la goethite tend à se comporter comme 

l'hématite. Pour le loess, dans un premier temps (t < 30min.) le rapport augmente, parallèlement à 

l’augmentation des vitesse de dissolution de Fe(II) puis se stabilise. Si on considère qu'il y a un 

mélange  entre  des  minéraux  ferreux  et  ferriques,  ces  résultats  semblent  confirmer  l’hypothèse 

donnée dans le chapitre I de dissolution de différentes phases : une interprétation possible serait 

l’attaque tout d’abord d’une couche en surface amorphe type ferrihydrite (ferrique) désordonnée 

plus soluble avec création d’une surface appauvrie au cours du temps qui va ralentir la vitesse de 

dissolution, suivie de la dissolution d’une phase cristalline (ferreuse).

o. Modification de la  spéciation  en phase dissoute:  Influence de la  composition de la  phase  

aqueuse 

Avant  de conclure totalement  sur l'effet  de la  spéciation particulaire  sur la  spéciation en phase 

aqueuse, nous devons vérifier que les bases de notre réflexion sont valides, c'est-à-dire le fait que de 

travailler sans lumière et sans réducteur implique que la forme redox du fer, présente dans la phase 

aqueuse après  dissolution,  reste  identique  à  celle  issue de la  phase  solide.  En effet,  lors  de la  

dissolution, d’autres éléments que le fer sont libérés. Selon le chapitre 1, certaines espèces sont 

susceptibles d’avoir un effet sur la spéciation du fer en phase dissoute. Nous avons donc vérifié 

l’importance  de  ces  effets  potentiels.  Pour  cela,  j’ai  étudié  le  cas  de  la  goethite  qui  est 

majoritairement ferrique. Si nous prenons en compte l'hypothèse d’une dissolution non réductive, 

nous pouvons considérer que la dissolution ne libèrera que du Fe(III) en solution. Cependant , les 
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autres espèces qui peuvent réagir avec le Fe(III) et qui vont passer en solution par dissolution sont 

le cuivre et le manganèse. Un réducteur possible du Fe(III) dans nos conditions d'expérience, est le 

Cu(I)  dissous  par  la  solution  altérante.  Ce  Cu(I)  peut  réagir  avec  le  fer(III)  selon  l’équation 

suivante :

Fe(III) + Cu(I) ↔ Fe(II) + Cu(II) K= 1.0.107

On sait également que cette réaction peut être accompagnée de réactions secondaires entre le Fe(II) 

et le Mn(III) et entre le Cu(I) et le Mn(III) selon:

Fe(II) + Mn(III) ↔ Fe(III) + Mn(II) K= 2.1.104

Cu(I) + Mn (III) ↔ Cu(II) + Mn(II) K= 2.1.104

Pour une expérience cinétiques donnée à un pH de 1.99, j’ai mesuré la concentration de fer total 

dissous,  de cuivre et  manganèse par ICP-AES à différents temps.  J'ai  utilisé  ces concentrations 

élémentaires pour vérifier à l'aide d'un modèle de phase aqueuse (Losno, 1999) si le Fe(II) pouvait 

s’oxyder en 3 minutes (≈2 min. temps de remplissage moyen du réacteur + ≈1minutes : séparation 

Fe(II)/Fe(III)). Pour les métaux de transition, j'ai considéré qu'ils étaient sous la forme redox la plus 

courante  dans  les  eaux  atmosphériques.  Leurs  concentrations  initiales  correspondent  à  celles 

mesurées par ICP-AES (Annexe 7) lors du premier prélèvement, soit: [Fetd]i = [Fe(III)]i = 4.10-7M, 

[Cutd]i  =  [Cu(I)]i =  2,75.10-8M,  [Mntd]i =  [Mn(III)]i =  2.10-7M. La  concentration  en  oxygène 

dissous est prise égale à 3.10-4M, valeur typiquement rencontrée dans l'eau nuageuse. Les résultats 

obtenus en sortie de modèle (Annexe 8) montre qu’entre 0 et 3 minutes, le rapport Fe(II)/Fe td passe 

de 0 à 43.5% en passant par un maximum de 59% à la première minute.  La valeur du rapport 

montre une nette influence de ces métaux sur les formes redox du fer, elle reste toutefois inférieure  

à celle trouvée expérimentalement, puisque pour le prélèvement à 3min, j'ai un rapport expérimental 

qui est proche de 79%. 

Dans un 2ème temps, j’ai fait tourner le modèle de phase aqueuse avec les mêmes hypothèses pour 

le fer et le cuivre, mais en supposant que le manganèse était sous sa forme réduite. Dans ce cas, les  

réactions  d’oxydation  avec  le  manganèse  ne  sont  plus  possibles  et  le  rapport  est  logiquement 

supérieur  à  celui  trouvé  précédemment  puisqu’on  se  place  dans  des  conditions  maximales  de 

réduction du fer. Cela dit, il ne dépasse pas 69.4%, valeur qui est donc toujours inférieure aux 79% 

trouvés expérimentalement. On peut donc en conclure que même s’il existe des réactions en phase 

aqueuse, du Fe(II) apparaît bien en solution lors de la dissolution du solide. Par conséquent, nous 

pouvons considérer valide notre hypothèse qui considère que s'il y a présence de Fe(II) en phase 

aqueuse, c'est qu'il y en a en phase solide.
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p. Conclusion sur le rôle de la spéciation particulaire à pH2:

Pour conclure,  on voit  que les deux points importants  qui gouvernent le rapport  Fe(II)/Fe(t)  en 

phase dissoute dans des conditions non réductrices sont: (i) la quantité de Fe(II) en phase solide et 

(ii) la nature amorphe ou cristalline de la phase solide. Mais quelque soit l’importance de ces deux 

points, il faut noter que la quantité de Fe(II) dissous représente toujours plus de 40% du fer total 

dissous. Ces observations sont en accord avec les résultats obtenus sur le terrain qui montrent que le 

Fe(II)  prédomine  en  phase  aqueuse  atmosphérique  malgré  de  fortes  conditions  oxydantes  (Cf 

Chapitre 1). Elles laissent supposer toute  l'importance de la spéciation du fer au moment de la 

dissolution sur la spéciation du fer au cours du temps de vie de la goutte. 

3.2.Influence du pH sur la spéciation lors d’expérience de dissolution 

Le pH étant généralement reconnu comme un paramètre important dans la solubilisation, j’ai réalisé 

des expériences de dissolution avec séparation Fe(II)/Fe(III) en sortie de réacteur à différents pH. 

Nous allons ainsi comparer ces résultats de spéciation avec ceux obtenus précédemment à pH 2, 

afin de déterminer sur quel état redox le pH influe le plus. 

L’amplitude des résultats obtenus pour les différentes phases minérales de pH 2 à 4.7 est résumée 

dans le Tableau 3-39.

Phases solides [Fe] en nM Solubilité en % nFe(II)/nFetd

Vermiculite 20 - 3 103 0.17 – 4 90 – 99.9
Loess 22 – 2.1 102 0.04 – 0.34 15 - 75
oxyhydroxydes 14 – 1.9 102 0.003 – 0.03 38 - 71

Tableau 3-39 : Variabilité des concentration, de la solubilité et du rapport Fe(II)/Fetd selon le pH de la solution 

altérante

q.Oxyhydroxydes

Les résultats obtenus pour les expériences de dissolution de la goethite sont présentés sur la Figure

3-23. L’hématite dont le comportement est similaire à celui de la goethite, ne sera pas présentée ici.
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Figure 3-23 : Influence du pH sur la solubilité du Fetd et Fe(II) lors d’expériences de dissolution de goethite et 
influence de la dissolution sur le pH (pH en sortie de réacteur au cours d’expérience de dissolution de goethite  
pour différents pH de la solution altérante)

Les différents pH étudiés montrent que la solubilité du Fe(II) de même que la solubilité du fer total 

décroîssent  avec  l’augmentation  du  pH.  Il  apparaît  ainsi  que  la  solubilité  du  Fe(II)  diminue 

pratiquement de moitié de 2.7 à 3.7 et de 2 à 2.7 (cf Figure 3-23, Tableau 3-33). Il existe donc une 

forte influence du pH sur la solubilité du Fe(II). 

pH smax Fe(III) smax Fe(II) nFe(II)/nFetd

2 0.009% 0.027% 69%
2.7 0.005% 0.012% 71%
3.7 0.005% 0.008% 39%

Tableau 3-40 : Influence du pH sur la solubilité du Fe(II) et du Fe(III) au bout de 60 minutes pour la goethite

Au contraire,  on n’observe que de faibles variations de solubilité  du Fe(III) en fonction du pH 

(Tableau 3-40). Le Fe(III) étant très peu soluble quelque soit le pH, ceci nous permet de conclure 

que l’influence du pH sur la solubilité du fer pour la goethite dépend essentiellement de la présence 

de Fe(II) dans les oxydes ferriques. Finalement, on peut en déduire que lorsque le pH augmente, le 
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rapport Fe(II)/Fetd diminue lors de la dissolution d’oxyde ferrique car il y a moins de Fe(II) qui se 

dissous pour toujours à peu près autant de Fe(III). Plus l’oxyde ferrique sera pur et sans présence de 

Fe(II),  moins  il  sera soluble et  moins  il  sera dépendent  du pH. Pour vérifier  cette  hypothèse il 

faudra, à l’avenir réaliser de nouvelles expériences de dissolution avec des goethites de plus grande 

pureté.

Par ailleurs, on peut remarquer sur la Figure 3-23 que, la solubilité du fer total dissous à pH 3.7 est 

supérieure à celle obtenue à pH 2.7, dans les 15 premières minutes. Ceci peut s'expliquer par la 

variation du pH au cours de l'expérience.  Bien que le pH de la solution altérante  en entrée de 

réacteur soit constante au cours de l’expérience, il a été mesuré un pH en sortie de réacteur qui 

diminuait  en début de manipulation pour se stabiliser  ensuite au cours du temps (Figure 3-23). 

Ainsi, durant les 15 premières minutes de l'expérience à pH 3.7, le pH passe de 2.3 à 3.7 alors que 

pour l'expérience à pH 2.7,  le pH est  quasi-stable autour de cette  valeur.  Ceci implique que la 

goethite, sur une petite période en début d'expérience, va être dissoute à pH 2.3. Comme on a vu 

que plus le pH est bas, plus la dissolution est rapide, il n'est pas étonnant de constater qu'au début de 

l'expérience à pH 3.7, la solubilité du fer soit supérieure à celle de l'expérience à pH 2.7.

La variation du pH entre l'entrée et la sortie du réacteur, même si elle n'a de conséquences directs  

que pour ces deux expériences, est sensible pour toutes les autres (Tableau 3-41). 

Phase solide pH d'entrée ∆pH
Goethite 2

2.7
3.7
4.7

0.1
0.3
1.2
1.2

Loess 2
3.7
4.7

0.0
0.7
1.0

Tableau 3-41 : Variation de la valeur du pH au cours de nos expériences de dissolution

D’une façon générale plus le pH d'entrée augmente, plus la variation de pH est grande. Ceci met en 

évidence un effet d'acidification de la solution altérante lié à la dissolution de la goethite. Une des 

explications  peut  s’appuyer  sur  une  éventuelle  "contamination"  de  la  goethite  par  des  ions 

hydrogène.  En effet,  l’ion hydrogène est un élément qui, de part  sa petite taille,  peut se placer  

pratiquement  n’importe  où  pour  compenser  les  substitutions  (Caillère  et  al.,  1982).  Ces  ions 

hydrogène sont susceptibles d’être facilement libérés lors de la dissolution faisant ainsi diminuer le 

pH  de  la  solution  altérante.  Plus  le  pH  initial  de  la  phase  aqueuse  altérante  est  grand,  plus 

l’influence de la libération de cet ion sera sensible sur la diminution du pH.
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A l’inverse, dans le cas du Loess, des études (Desboeufs, 2001) avaient montré une capacité du 

loess à neutraliser la solution (Figure 3-24). Cette neutralisation peut s'expliquer probablement par 

un effet d'échange d'ions entre la solution et la phase solide: les protons dissous remplaçant les 

alcalins ou les alcalino-terreux de la phase solide.

1
1.5

2
2.5

3
3.5

4
4.5

5
5.5

6

0 20 40 60 80 100 120

t en min.

pH
 e

n 
so

rti
e 

de
 ré

ac
te

ur pH=2
pH=3
pH=3.7
pH=4
pH=4.3
pH=4.7
pH=5

Figure 3-24 : pH en sortie de réacteur en cours d’expérience de dissolution pour différentes valeurs de pH de la 
solution altérante : Ce travail : pH=2 et pH=3.7 les autres pH sont ceux mesurés par Desboeufs (2001)

Pour  une  interprétation  plus  fine,  il  faudra  et  pourra  disposer  à  l’avenir  de  solutions  tampons 

mettant  en  jeu  des  espèces  qui  ne  soient  pas  susceptibles  d’influencer  la  dissolution.  C’est  un 

problème délicat que l’on pourrait tenter de résoudre en faisant des essais comparatifs de différentes 

solutions. 

r.Vermiculite

Des expériences de dissolution avec la vermiculite ont été réalisées avec séparation Fe(II)/Fe(III) en 

sortie de réacteur à différents pH. Les solubilités maximum et les rapports Fe(II)/Fe td sont donnés 

dans le Tableau 3-42.

pH smax Fe(III) smax Fe(II) nFe(II)/nFetd

2.01 0.002% 4.01% 99.9%
2.1 0.04% 1.52% 97.0%
3.7 0.055% 0.53% 90.7%

Tableau 3-42 : Influence du pH sur la solubilité du Fe(II) et du Fe(III) au bout de 60 minutes pour la vermiculite

Le Tableau 3-42 montre que de 2.1 à 3.7, la solubilité du Fe(III) ne varie quasiment pas alors que 

celle du Fe(II) est divisée par 3. Dans cette gamme de pH, il semble donc que le comportement du 
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Fe(II)  et  du  Fe(III)  soit  similaire  à  celui  observé  pour  les  oxyhydroxydes.  Par  contre,  on  voit 

qu’entre 2.01 et 2.1 les solubilités du Fe(II) et Fe(III) sont fortement touchées par la variation de 

pH. Pour le  Fe(III),  la  solubilité  augmente  d’un ordre de grandeur,  alors  que pour  le  Fe(II)  la 

solubilité est divisée par 2.5. Nous avons vu dans le chapitre 1 que l’effet du pH sur la dissolution 

était contrôlé par un paramètre, le pHpzc (point de zéro charge). Des études ont pu montrer que ce 

pHpzc dépend  de  la  nature  de  la  phase  solide,  de  l’élément  et  de  la  solubilité  (Drever,  1982; 

Desboeufs, 2001). La vitesse de dissolution atteint pour cette valeur de pH un minimum. Ceci n’a 

cependant pas été détecté durant les expériences de dissolution de la goethite et de l’hématite. Mais 

leur pHpzc est respectivement de 7.3 (Atkinson et al., 1967) et 8.5 (Broeuwsma et Lyklema, 1973). 

Bewer (1982), trouve également, qu’en général, l’hématite et la goethite ont un pHpzc compris entre 

6 et 7 et que les argiles ont leur pHpzc< ou = à 2. 
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Figure 3-25 : Influence du pH sur log v de la dissolution du fer dans le cas d’un oxyhydroxyde comme la goethite

Il est donc normal dans nos conditions d’études (pH entre 2 et 4.7) que la dépendance au pH des 

vitesses de dissolution des oxyhydroxydes soit restée ait été linéaire et sans minimum (Figure 3-25). 

A partir de la Figure 0-12, et selon la relation donné au chapitre 1, v=kH+(aH+)n, on peut calculer, 

pour notre goethite, n et kH+. Pour une solubilité de 0.01%, n est égale à 0.22 qui se trouve bien être 

inférieur à 0.5 et kH+ est de 2.6.10-9. 

Pour la vermiculite un minimum de vitesse pour le fer semble exister entre pH 2 et 3.5 (Figure 3-

26).  
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Figure 3-26 : Influence du pH sur log v sur la dissolution du fer dans le cas d’une argile comme la vermiculite

Si on s’intéresse alors plus particulièrement à la solubilité du Fe(III) à un temps donné pour les 

différents  pH  étudiés,  on  peut  observer  qu’elle  augmente  lorsque  le  pH  augmente  également, 

laissant supposer un minimum autour de 2.01, ce qui correspondrait au pHpzc du fer oxydé de la 

vermiculite (Tableau 3-42).

Au contraire, le comportement observé pour le Fe(II) semble décroissant avec la variation de pH 

(entre 2.01 et 3.7). Ce pHpzc semble donc également dépendre de la forme redox de l’élément.

Je me propose d’étudier plus particulièrement la solubilité, bien que le pHpzc soit fonction de la 

vitesse de dissolution, car les solubilité du Fe(II) et Fe(III) sont additionnables (Tableau 3-43) ce 

qui n’est pas le cas des vitesses de dissolution.

pH smaxFeII smaxFeIII smax s thèo

2,01 2,44% 0,00% 2,44% 2,44%
2,1 0,83% 0,02% 0,87% 0,85%
3,7 0,40% 0,03% 0,45% 0,43%

Tableau 3-43 : Comparaison de la solubilité maximum obtenue par mesure expérimentale et celle obtenue par  
addition de solubilités du Fe(II) et Fe(III) appelées sthéo.

J’ai tracé des droites pour les points situés avant et après les ruptures de pentes observées, la valeur 

du pH est alors très proche du pHpzc d’une argile (Figure 3-27).
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Figure 3-27 : solubilité du Fe(II) et Fe(III) au bout de 30 minutes en fonction du pH pour la vermiculite 

 A partir de ces droites, j’ai calculé les valeurs de solubilité du Fe(II) et du Fe(III) pour les pH dont 

nous  n’avions  que  la  solubilité  totale,  et  j’ai  comparé  la  somme  des  2  solubilités  obtenues 

théoriquement (Tableau 3-44) à celles obtenues expérimentalement. 

pH smaxFeII smaxFeIII sthéo

2,01 2,44% 0,00% 2,44%
2,1 0,83% 0,02% 0,85%
3,7 0,40% 0,03% 0,43%
2,08 1,19% 0,01% 1,20%
4,7 0,12% 0,04% 0,16%

Tableau 3-44 : Calculs des solubilités de Fe(II) et Fe(III) à pH 2.08 et 4.7 à partir des 2 droites ; le sthèo donné 
dans ce tableau est la somme de sFe(II) et sFe(III)
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Figure 3-28 : comparaison de la solubilité total du fer observée expérimentalement à celle trouvée théoriquement
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On n’observe pas alors de différences significatives (Figure 3-28) entre la solubilité du fer total 

dissous et la solubilité trouvé par addition de la solubilité du Fe(II) et du Fe(III).

A partir de là, je peux en déduire les rapport Fe(II)/Fetd, pour une phase solide connue à pH donné. 

Par exemple je peux déduire un rapport pour le pH 2.08 et 4.7 que je n’avais pas mesuré à partir de  

la solubilité  de Fe(II) trouvée théoriquement.  Je peux également recalculer ce rapport théorique 

pour les autres pH. J’ai  donc recalculé  à partir  des droites la solubilité  du Fe(II)  et  Fe td et  j’ai 

comparé le rapport de solubilité du Fe(II)/Fetd expérimental avec ces résultats théorique pour les 

différent pH.

 sFe(II)/sFetd

pH exp, théorique
2,01 99,92% 100,00%
2,1 97,30% 98,46%
3,7 92,59% 92,39%
2,08 ? 99,30%
4,7 ? 76,01%

Tableau 3-45 : Comparaison des valeurs de rapports de solubilité du Fe(II) par rapport au fer total dissous 
obtenues expérimentalement et celles calculées pour la vermiculite

Les résultats  théoriques obtenus (Tableau 3-45) sont très proches des valeurs expérimentales.  Il 

existe une erreur de moins de 1% entre ces 2 valeurs dans le cas de la vermiculite. 

Je peux donc évaluer approximativement le rapport Fe(II)/Fetd pour une phase solide donnée pour 

un pH donné. On peut toutefois noter que ces calculs ont été réalisés que sur très peu de points et,  

pour  vérifier  ces  hypothèses,  il  faudra  à  l’avenir  réaliser  des  expériences  avec  séparation 

Fe(II)/Fe(III) sur une gamme de pH plus large et avec plus de points entre 2 et 2.1 et entre 2.1 et 

4.7.

L’étude  sur  les  phases  pures  nous  a  permis  de  mettre  en  évidence  l’influence  du  pH  sur  la 

dissolution du Fe(II) et du Fe(III) quand ils sont sous forme d'impuretés, alors que cette dépendance 

est plus faible s'ils sont pris dans un réseau cristallin. Quant est-il lorsque une forme amorphe est 

présente comme nous l’avons supposé pour le Loess du Cap Vert?

s.Loess du Cap Vert :

Des expériences de dissolution ont été réalisées avec séparation Fe(II)/Fe(III) en sortie de réacteur à 

différents pH. Les résultats obtenus pour les expériences de dissolution de LCV sont présentés sur 

la Figure 3-29. 
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Figure   3  -  29     : Influence du pH sur la solubilité du Fe  td et Fe(II) lors d’expériences de dissolution de Loess du Cap 
Vert

pH smax Fe(III) smax Fe(II)
2 0.10% 0.20%
2.16 0.04% 0.12%
3.7 0.04% 0.01%
4.77 0.07% 0.02%

Tableau 3-46 : Influence du pH sur la solubilité du Fe(II) et du Fe(III) au bout de 60 minutes pour le Loess

Le Tableau 3-46 montre que l’effet du pH sur la solubilité s’observe pour les 2 formes redox dans le 

cas du loess et que cet effet n’est pas régulier avec la variation du pH. Pour le Fe(III), il apparaît que 

sa solubilité décroît avec l’augmentation de pH de 2 à 2.16, alors qu’elle augment de 3.7 à 4.77. Ce 

comportement est proche de celui du Fe(III) issu de la vermiculite, comme nous l’avons vu dans le 

paragraphe précédent. Ceci peut signifier que le Fe(III) dans le loess a le même type de liaison que 

dans  la  vermiculite,  ce  qui  correspondrait  au  cas  du  Fe(III)  issu  d’un  réseau  alumino-silicaté 

amorphe ou en impuretés. Pour le Fe(II), on voit également une diminution de la solubilité de 2 à 

3.7 et une réaugmentation à 4.77.

Pour des solubilités d’environ de 0.05%  ± 0.01%, Desboeufs (2001) a calculé le pHpzc du Loess 

pour le fer proche de 4.3 ± 0.1. 
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Figure 3-30 : Mesure du pHpzc pour le loess pour une solubilité de 0.01% ; afin de réaliser cette courbe j’ai utilisé 
les résultats de Desboeufs (2001) ajoutés aux miens

Selon la Figure 3-30, le pHpzc est proche de 3.7. Pour des solubilités très faibles, ce pH dépend et de 

la  nature  de  la  phase  solide  et  de  son  degré  d’avancement  ce  qui  implique  que  la  vitesse  de 

dissolution ne soit pas contrôlée de la même façon par le pH au cours d’une même expérience. Dans 

le  cas  du loess,  ces  résultats  dépendent  du degré de solubilisation  ce  qui  permet  de confirmer 

l’hypothèse   que  ce  ne  sont  pas  les  mêmes  minéraux  qui  se  dissolvent  en  début  et  en  fin 

d’expérience. 

Comme pour la vermiculite, je me suis tout intéressée plus particulièrement à la solubilité du Fe(II) 

et du Fe(III) à un temps donné et j’ai tracé ces solubilités en fonction du pH. Pour le Fe(II), une 

rupture de pente est observée pour le pH proche du pHpzc pour le loess et le Fe(III) pour celui proche 

de celui observé pour les argiles (Figure 3-31).
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Figure 3-31 : solubilité du Fe(II) et du Fe(III) pour les loess
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Si on compare cependant  la solubilité  expérimentale  du fer et  celle  obtenue par addition des 2 

solubilités on ne remarque pas de différences significatives (Tableau 3-47). 

pH smaxFeII smaxFeIII smax sthèo

2 0,20% 0,10% 0,32% 0,30%
2,16 0,12% 0,04% 0,20% 0,16%
3,7 0,01% 0,04% 0,04% 0,05%
4,77 0,02% 0,07% 0,07% 0,09%

Tableau 3-47 : Comparaison de la solubilité maximum obtenue expérimentale et celle obtenue par addition des 
solubilités du Fe(II) et Fe(III)

 

J’ai pu ainsi tout comme pour la vermiculite, recalculer les valeurs de solubilité du Fe(II) et du 

Fe(III) pour les différents pH grâce aux équations de droites, pour les pH inférieur à 3.7 j’ai utilisé 

les équations des droites de pente négative et pour les pH supérieurs les équations des droites de 

pente positive. Les résultats obtenus ainsi sont donnés dans le Tableau 3-48.

pH sFeII sFeIII sthéo
  
2 0,170% 0,100% 0,270%
2,16 0,156% 0,030% 0,185%
3,7 0,017% 0,047% 0,064%
4,77 0,008% 0,058% 0,065%
3 0,080% 0,040% 0,120%
3,8 0,008% 0,048% 0,056%
4 0,011% 0,050% 0,061%
4,3 0,015% 0,053% 0,068%
4,7 0,020% 0,057% 0,077%
5 0,024% 0,060% 0,084%
5,3 0,028% 0,063% 0,091%

Tableau 3-48 : Solubilités du Fe(II), du Fe(III) et du Fetd recalculées à partir des équations de droites pour mes 
expériences  (avec fond coloré) et celles réalisées par Desboeufs (2001)
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Figure 3-32 : Comparaison entre la solubilité expérimentale mesurée et celle calculée à partir de la solubilité du 
Fe(II) et du Fe(III)
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Si on compare alors la solubilité expérimentale du fer et celle obtenue par addition des 2 solubilités 

recalculée,  j’obtiens  2  courbes  similaires  peu  différentes  l’une  de  l’autre (Figure  3-32). Les 

différences  peuvent  s’expliquer  là  encore  par  le  nombre  restreint de  points.  Il  semble  donc 

nécessaire  de réaliser  de nouvelles  expériences  avec séparation des formes du fer pour des pH 

compris  entre 2.1 et  3.7. Ceci  pourrait  permettre  de déterminer  avec plus de justesse le  pH de 

rupture de pente. Du fait du faible nombre de points, nous pouvons observer une sur-estimation du 

fer  total  dissous pour des pH supérieurs  à  3.7 et  inversement  une sous-estimation  pour  les  pH 

inférieurs. De ce fait, on peut s’attendre à un rapport estimé légèrement supérieur à celui attendu 

lorsque le pH est inférieur à 3.7 et inversement légèrement inférieur pour des pH supérieurs.

Ce calcul nous permet cependant d’avoir un idée approximative du rapport Fe(II)/Fetd pour des pH 

où il n’y a pas eu de mesure réelles de solubilité du Fe(II) et du Fe(III) !!

 sFe(II)/sFetd

pH exp, théorique
2 66,00% 62,96%
2,16 75,00% 84,02%
3,7 20,00% 26,56%
4,77 22,00% 11,77%
3 ? 66,67%
3,8 ? 14,74%
4 ? 17,90%
4,3 ? 21,83%
4,7 ?    25,97%
5 ? 28,49%
5,3 ? 30,62%

Tableau  3-49 :  Comparaison des valeurs de rapport de solubilité  du Fe(II)  par rapport  au fer total  dissous 
obtenues expérimentalement et celles calculées pour le loess

Les valeurs estimées (Tableau 3-38) restent proches de celles trouvées expérimentalement. 

Pour les pH acides les différences restent inférieures à 10%. Les différences observées peuvent 

s’expliquer du fait que le loess est un mélange de minéraux et il est donc plus complexe de l’étudier 

car justement le pHpzc est dépendant de son degré de solubilisation. Le pH est donc bien un facteur 

déterminant dans la chimie du fer. 

La dépendance  au pH de la solubilité  du fer (II)  ou du fer(III)  sera  fonction de la forme sous 

laquelle  se  trouve le  fer  dans  la  particule.  S'il  est  pris  dans  une  phase solide  amorphe,  il  sera 

fortement  dépendant  du  pH.  Au  contraire,  le  fer  dissous  à  partir  du  réseau  cristallin  est  peu 

dépendant au pH.
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Inversement, il a été montré que la nature de la phase solide peut influencer le pH de la solution  

selon 2 cas :

 - Acidification pour les oxyhydroxydes

 - Neutralisation pour le Loess 

La nature minéralogique de la phase solide est donc un paramètre essentiel dans la compréhension 

de  la  chimie  du  fer  en  phase aqueuse  atmosphérique.  Afin  de simuler  les  concentrations  et  la 

spéciation  du  fer  dans  une  phase  aqueuse  atmosphérique,  la  proportion  de  minéraux  silicatés, 

alumino-silicatés et d’oxydes présente dans les aérosols sahariens peut être un critère déterminant. 

Conclusion sur les facteurs influençant la dissolution du fer :

Finalement, une influence de la nature de la phase aqueuse a  pu être mise en évidence. Selon la 

nature  des  particules,  argileuse,  oxyde  ou phases  mélangées,  la  concentration  du  fer  en  phase 

aqueuse,  sa  vitesse  de  dissolution  et  sa  solubilité  seront  bien  différentes.  Ces  différences  sont 

essentiellement  liées  à la  force des liaisons  du fer dans les différentes  phases solides,  au degré 

d’oxydation du fer dans la particule et à la réactivité différente de ces différentes phases solides face 

à des variations de pH. Une capacité à influer différemment sur le pH de la solution a été également 

montrée.  Il  sera donc essentiel  dans toutes études du fer,  de connaître  la proportion d’argile  et 

d’oxyde dans les particules  pour pouvoir interpréter  ou modéliser  la libération du fer  en phase 

aqueuse atmosphérique, le pH de la solution étant également un paramètre important, il est essentiel 

d’avoir  une  mesure  de  pH  la  plus  précise  possible,  de  faibles  différences  pouvant  donner  de 

résultats forts différents. Selon la nature de la phase solide, la spéciation du fer sera différente et 

donc la réactivité du fer en phase aqueuse.

Plus  il  y  aura  de  minéraux  contenant  du  Fe(II)  (argile  ferreuse,  alumino-silicates  où  le  Fe(II) 

substitue le Al3+) plus la concentration en fer sera grande et plus le rapport Fe(II)/Fetd sera grand 

dans la phase aqueuse. Inversement plus, il y aura de composés ferriques (oxyhydroxydes ferriques) 

plus la concentration en fer sera faible. 

Le rapport Fe(II)/Fetd est ainsi plus particulièrement dépendant:

 - du degré d’oxydation du fer dans la phase solide

 - de la nature des liaisons du fer dans la phase solide

 - du temps de contact avec la phase aqueuse 

 - de la composition de la phase aqueuse
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Chapitre 4 Chimie du fer en phase aqueuse atmosphérique
Les expériences de dissolution nous ont permis de mettre  en évidence que la spéciation du fer 

dépendait de la nature de la phase solide qui se dissout. Une fois dissout, le fer se retrouve en phase  

aqueuse atmosphérique où il peut réagir avec les autres espèces présentes. En particulier nous avons 

vu aux chapitres 1 et 3 que les oxydants et la présence d’autres métaux de transition (comme le 

cuivre et le manganèse) en phase aqueuse pouvaient influencer le cycle du fer.

Nous  avons  également  noté  dans  le  chapitre  I  que  la  photochimie  pouvait  jouer  un  rôle  non 

négligeable en phase aqueuse homogène. 

1.Expériences de chimie homogène :

C’est pourquoi, avant d’étudier ce cycle en situation réelle (brouillard, nuage, neige), un réacteur 

photochimique homogène permettant de maîtriser les conditions d’irradiation et les paramètres du 

milieu réactif a été développé au laboratoire.

J’ai eu en charge la réalisation du montage de ce réacteur photochimique homogène. J’ai étudié des 

systèmes « simples » en particulier l’action du peroxyde d’hydrogène et de la lumière sur le cycle 

du fer. Les métaux de transition tel que Cu et Mn pouvant jouer un rôle déterminant ont également 

été considérés.

1.1.Montage du réacteur photochimique fermé

Ce réacteur est constitué d’un ballon de Téflon d’un volume de 2L. Le Téflon permet de limiter les 

risques d’adsorption des métaux. Il permet en outre une bonne diffusion de la lumière. Nous avons 

utilisé  une  source  composée  d’une  lampe  MSR  125W  (lampe  à  arc  au  xénon)  avec  Ballast, 

positionnée dans un réflecteur ellipsoïdal. La fibre optique reliant cette source au réacteur est à cœur 

liquide. Son diamètre est de 8 mm et sa longueur de 1m. 

Elle  est  connectée  à  un  générateur  pour  amener  le  flux  lumineux  jusqu’au  dispositif  optique 

permettant l’obtention du faisceau désiré. Son hublot en silice (Si est transparent aux UV), est de 21 

mm de diamètre et de 1.6 mm d’épaisseur. 
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Rapport spectre de la lampe sur spectre solaire
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Figure 4-33 : le rapport du spectre de la lampe sur le spectre solaire

On a reporté en Figure 4-33 le rapport du spectre de la lampe au spectre solaire. Le spectre de notre 

lampe y apparaît plus énergétique dans les UV par comparaison au spectre solaire (Figure 4-33). 

Afin de simuler les conditions d’irradiation rencontrées en milieu naturel, nous avons choisi une 

lampe dont le domaine permet en particulier la photolyse du peroxyde d’hydrogène qui absorbe à 

des longueurs d’ondes inférieures à 330nm (longueur d’onde ≥ 310nm). 

 La fibre optique est amenée et positionnée précisément à l’entrée du réacteur par un adaptateur 

(Figure 4-34). Un barreau aimanté, placé dans le ballon et contrôlé par un agitateur magnétique, 

assure une bonne homogénéisation de la solution.
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Figure 4-34 : Réacteur photochimique homogène

Il  a  également  été  mis  au  point  un  système  de  refroidissement  par  circulation  d’eau,  car  une 

augmentation  de  température  due  aux  radiations  a  été  observée  au  cours  de  manipulations 
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préliminaires  (Figure  4-35).  Ce  système  de  refroidissement  ouvert  permet  une  variation  de 

température inférieure à 0.2°C pour des expériences réalisées à température ambiante.
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Figure  4-35 : Mesure de la température de la solution lors d’expérience de photolyse sans et avec système de 
refroidissement

1.2.Protocole opératoire

t.Validation

Une série d’expériences préliminaires a été réalisée sur la photolyse de H2O2 afin de vérifier dans un 

premier temps si les conditions de fonctionnement du réacteur sont bien reproductibles et dans un 

second temps de mesurer la constante de photolyse. La réaction suivante est utilisée pour calibrer le 

réacteur.

H2O2 + hν → 2OH  λ≤330nm

Les réactions sont les suivantes :
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H2O2 + hν →2OH° J1

H2O2 + OH° →HO2
°
 + H2O k2

2HO2
°
 + H2O →O2 + H2O2 + OH- k3

On peut donc écrire la vitesse de dégradation de H2O2 :

d[H2O2]/d t= -J1[H2O2]- k2[H2O2][OH]+k3[HO2]2

En appliquant l’hypothèse de l’état quasi-stationnaire pour OH et HO2 on a :

d[OH]/dt = 0 = 2J1[H2O2]-k2[H2O2][OH]

d[HO2]/dt = 0 = k2[H2O2][OH]-2k3[HO2]2

d’où :

d[H2O2]/dt = -J1[H2O2]-2 J1[H2O2]+ J1[H2O2]  = -2J1[H2O2]

d[H2O2]/[H2O2] = - 2J1dt

Ln[H2O2]t/[H2O2]0 = -2J1t

C’est  pourquoi,  l’évolution  de  la  concentration  de  H2O2 a  été  suivie  en  fonction  du  temps,  à 

pHconstant=4.36. Les essais ont été faits sur des solutions de H2O2  de concentration supérieure à 10-3 

M. Dans ces conditions de concentration, le dosage de H2O2 se fait par titration redox au thiosulfate 

(Annexe 9).

Les préparations des solutions de H2O2  (10-3M), de thiosulfate (10-3M), d’iode (0.05M) et d’iodure 

de potassium (1M) sont données en annexe. 

En traçant Ln[H2O2]t/[H2O2]0 en fonction du temps, on obtient une droite de pente de -2J1.
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Figure 4-36 : : Résultats obtenus pour les 3 expériences de photolyse de H2O2
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3 expériences identiques ont été réalisées afin de vérifier quelles sont bien reproductibles. Sur la 

Figure 4-36 qui donne les résultats de ces 3 expériences, on voit que la pente moyenne mesurée est 

égale à -4.8.10-5 s-1  (RSD = 8.8%). En divisant la pente par -2 nous obtenons une constante de 

photolyse de 2.4.10-5 s-1. La constante de photolyse de H2O2 utilisée en général est celle de Warneck 

(1996) mesurée en ciel clair et qui est de 1.0.10-5s-1. Le spectre de notre lampe plus énergétique dans 

l’UV permet  d’expliquer  une  constante  de photolyse  simulée  par  notre  réacteur  environ 3 fois 

supérieure à celle trouvée par Warneck (pour un ciel dégagé). On peut supposer de ce fait que toutes 

les  réactions  de  photolyse  seront  intensifiées  dans  notre  réacteur.  Il  existe  peu  de  données 

quantitatives dans la littérature sur la valeur des flux actiniques au sein d’un nuage. Cependant, 

diverses  études  ont  montré  une  sensible  augmentation  du  flux  actinique  au  sein  du  système 

nuageux, ce flux pouvait  être 5 fois supérieur a celui obtenu avec un ciel  dégagé,  (Madronich,  

1987 ; Pfister et al, 2000) et notamment dans la couche supérieure du nuage (De roode et Al, 2001). 

Le but de ces expériences était de simuler la phase aqueuse atmosphérique pour mieux comprendre 

l’évolution du rapport Fe(II)/Fe(III), notre réacteur va donc permettre une simulation proche des 

conditions lumineuses rencontrées dans le nuage. Par ailleurs, les résultats expérimentaux pourront 

être confrontés aux résultats obtenus en sortie de modèle.

u.Blancs de réacteur :

Des expériences de photolyse d’eau Milli-Q, avec lumière durant les 22 premières minutes puis 

sans lumière durant les 13 minutes restantes, ont été menées à l’aide de prélèvements toutes les 5 

minutes. 8 séparations sur résine ont été réalisées en amont afin de simuler complètement les blancs 

de réacteurs. Les résultats de blancs obtenus sont les suivants :

 - Pour le Fe(III)= 0.3ppb (5,4.10-9M)

 - Pour le Fe(II)= 0.8ppb (1,4.10-8M)

Les blancs  obtenus pour ces expériences  en réacteur  photochimique homogène sont légèrement 

supérieurs  aux  limites  de  détection  de  la  technique  d’analyse  (cf  chapitre  2)  mais  restent 

suffisamment bas pour nous permettre de réaliser des expériences de simulation représentatives de 

la phase aqueuse atmosphérique (cf.chapitre1 et 2).

v.Mesures en présence de fer :

Ayant déterminé les caractéristiques du photoréacteur, j’ai pu ensuite effectuer des expériences de 

photolyse de solutions contenant du fer dissous.
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Le but de ces expériences est de mesurer l’évolution du rapport Fe(II)/Fe(III) dans les différents 

mélanges réactionnels et d’utiliser la comparaison avec les résultats en sortie de modèle de chimie 

aqueuse pour expliquer le rapport Fe(II)/Fetd.  Le modèle utilisé est décrit par Losno (1999). Les 

réactions prises en compte sont décrites dans l’annexe X. 

Il  a  été  mis  en  évidence  dans  ce  modèle  comme  dans  d’autres  modèles  de  chimie  aqueuse 

atmosphérique  (Jacobt  al.,  1989 ;  Graedelet  al.,  1986} ;  Deguillaume  et  al.,  2004)  que  les 

principales réactions impliquant le passage d’un état redox du fer à un autre sont les suivantes: 

Fe(III) + hν +H2O → Fe(II) + OH+ H+ (E1)

OH + H2O2 → HO2 + H2O

Fe(III) + HO2 → Fe(II) + H+ + O2 (E2)

Fe(II) + H2O2 → OH- + Fe(III) +OH (E3)

Il apparaît donc par rapport à ces réactions que même en l’absence de lumière, le fer peut induire la 

formation de radicaux OH s’il y a du H2O2 (Finlayson-Pitts et al., 1986). D’ailleurs, Losno, (1999) 

montre  qu’en  zone non polluée,  le  pouvoir  oxydant  d’une  goutte  nuageuse  est  essentiellement 

déterminé  par  le  peroxyde  d’hydrogène  en  présence  de  métaux.  Alors  que  sans  métaux,  c’est 

l’ozone.

Ainsi, pour faire des simulations, nous ne tiendrons compte que des réactions impliquant le H2O2.

w.Conditions Opératoire : 

L’évolution du Fe(II) et du Fe(III) au cours des différentes expériences dans le réacteur en phase 

homogène  est  suivie  grâce  au  protocole  de  séparation  décrit  au  chapitre  2.  Pour  ce  faire,  un 

prélèvement de 5 ml est réalisé toutes les 5 minutes. L’échantillon est récupéré dans un flacon pré-

acidifié de sorte que la solution soit à pH<2 (300µl de HNO3 ultra-pur (annexe 6) + 10ml d’eau 

acidifiée) afin de limiter l’évolution du système et de permettre une bonne rétention du Fe(II) par la 

résine. 

Les concentrations en Fe(II) et Fe(III) ont été suivies en fonction des 2 paramètres impliqués dans 

les réactions précédentes (E1, E2, E3), c’est à dire les oxydants et la lumière. 
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1.3.Influence des oxydants et de la lumière:

x.Oxydant :

Nous avons montré au Chapitre 3 que la présence d’oxydants, en particulier de l’oxygène dissous, 

pouvait jouer un rôle important sur le rapport Fe(II)/Fe(III). Une espèce plus fortement oxydante 

majeure dans le nuage est le peroxyde d’hydrogène. L’étude de l’oxydation du Fe(II) par H2O2 (E3) 

est donc essentielle pour mieux cerner la chimie du fer.

On considére l’oxydation du Fe(II) par H2O2 qui se produit suivant la séquence suivante :

Fe(II) + H2O2 →Fe(III) + OH• + OH- k1

Fe(II) + OH• →Fe(III) + OH- k2

OH• + H2O2 → HO2 + H2O k3

Fe(II) + HO2  → Fe(III) + H2O2 k4

-d[Fe(II)]/dt= k1[Fe(II)][H2O2]+k2[Fe(II)][OH]+k4[Fe(II)][HO2]

en appliquant l’approximation de l’état quasi-stationnaire pour les radicaux intermédiaires OH et 

HO2
-, l’équation de vitesse s’en trouve simplifiée :

-d[Fe(II)]/dt=2k1[Fe(II)][H2O2]

J’ai réalisé une expérience en présence du Fe(II) avec un grand excès de peroxyde d’hydrogène à 

(10-4 M) de façon à pouvoir faire l’approximation d’une réaction d’oxydation de quasi-1er ordre tel 

que : 

ln [Fe(II)]/[Fe(II)]0 = -2k1[H2O2]t

En traçant ln [Fe(II)]/[Fe(II)]0 en fonction du temps et en considérant la concentration de peroxyde 

d’hydrogène constante, on pourra déterminer grâce à la pente -2k1[H2O2] la constante k1.

Les résultats de cette expérience sont reportés sur la Figure 4-37.
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Figure 4-37 Réaction d’oxydation de Fe(II) avec H2O2
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Sur la  Figure 4-37, une première pente négative peut être observée suivie d’une autre positive au 

bout de 5 minutes.

La  pente  associée  à  l’oxydation  de  Fe(II)  par  H2O2 doit  être  négative  et  correspond bien  à  la 

première droite. La valeur de la pente qui est égale à -0.0114s-1 permet le calcul de la constante de 

vitesse de réaction du pseudo 1ier ordre à pH 4.5, pour T=21°C et avec [H2O2] =10-4 M :

k1 = 57 M-1 s-1.

Il faut cependant noter que cette droite ne repose que sur 2 points et nécessiterait d’être répétée avec 

d’avantage de mesures pour confirmer ce résultat. Toutefois, si nous nous reportons aux différentes 

constantes de vitesse trouvées dans la littérature sur la réaction de Fe(II) avec H2O2, (Tableau 4-50), 

la constante calculée est du bon ordre de grandeur.

Constantes de vitesse Réference pH
k1=63M-1s-1 Hartwick, 1957 acide
k1=76M-1s-1 Waite, 1984 4
k1=53M-1s-1 Balmer & Sulzberger, 1999  ?
k1=80M-1s-1 Hoigné et al., 1994 4.7
k1=76M-1s-1 Walling, 1975 ?
k1=57M-1s-1 Ce travail 4.5

Tableau 4-50 : Constante de vitesse d’oxydation de Fe(II) par H2O2

La valeur obtenue (57M-1s-1) est assez proche de la médiane (63M-1s-1) des mesures de constante de 

vitesse trouvées dans la littérature. L’oxydation par H2O2 est la réaction dominante du processus 

d’oxydation de Fe(II). Comme l’oxydation du Fe(II) par H2O2 est associée à une augmentation de la 

concentration en OH-, la réaction avec H2O2 sera d’autant plus favorisée que les systèmes seront à 

faible pH. Les mesures trouvées étant réalisées dans approximativement les mêmes conditions de 

pH (acide), je n’ai pas pu vérifier cette hypothèse. Ainsi, le pH de la gouttelette nuageuse jouera 

certainemnt là encore un rôle paramètre important dans le rapport Fe(II)/Fe(III) dans la chimie en 

phase aqueuse.

Dans un deuxième temps, la seconde pente observée correspond à une reformation du Fe(II) dans le 

milieu. L’augmentation du Fe(II) en solution peut être expliquée par la réduction du Fe(III) par ce 

même H2O2 suivant la réaction suivante :

(E5) Fe(III) + H2O2 → Fe(II)+H2O2
+ k5

Il  n’existe  que  peu  d’études  sur  cette  constante.  Les  valeurs  existantes  sont  les  suivantes : 

k5=6.102M-1s-1 estimé  par  simulation  (Graedel  et  al.,  1986)  et  2.0.10-3 M-1s-1 mesuré 

expérimentalement par Walling et Goosen (1973) dans des conditions acides pour un pH=1.7. On 

peut supposer à nouveau un rôle important  du pH pour expliquer cette  différence de valeur de 
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constante de vitesse. Il existe un facteur 3.104 entre les 2 valeurs. Un tel écart ne me permet pas 

d’exploiter  directement  ces  données.  C’est  pourquoi,  pour  évaluer  l’influence du  peroxyde 

d’hydrogène sur le cycle du fer, nous avons réalisé une nouvelle expérience de réduction de Fe(III) 

par le peroxyde d’hydrogène. On a alors en renouvelant l’hypothèse du pseudo 1er ordre avec [H2O2] 

= 10-4M :

-d[FeIII)]/dt = k5[Fe(III)][H2O2]

-d[Fe(III)]/[Fe(III)] =k5[H2O2]dt

ln [Fe(III)]/[Fe(III)]0 = -k5[H2O2]t

De même si on trace ln [Fe(III)]/[Fe(III)]0  en fonction de  t, on doit obtenir une droite de pente –

k5[H2O2].
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R2 = 0.9685
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Figure 4-38 : Réaction de réduction de Fe(III) par H2O2

Sur la Figure 4-38, nous avons bien une droite de pente égale à -1.9.10-3 s-1. Si la 2ème pente de la 

Figure 4-385 (1.8.10-3s-1) est  comparée avec cette  dernière, nous obtenons à 10% près le même 

résultat.  La constante  de vitesse de pseudo 1ier ordre mesurée  pour  la  réaction  de réduction du 

Fe(III) par H2O2 est donc k5[H2O2] = 1.9.10-3s-1. Soit avec [H2O2] = 10-4M, on trouve :

k5 = 19M-1s-1.

Ce résultat confirme bien l’hypothèse d’une réduction du Fe(III) par H2O2.

On voit donc que si, comme je l’ai montré dans le chapitre 3, le fer se dissous majoritairement sous 

forme Fe(II), alors ce Fe(II) dissous s’oxydera rapidement en Fe(III) via H2O2 mais également qu’en 

présence de H2O2, le Fe(III) pourra être à nouveau réduit en Fe(II). 

Ce résultat est d’une grande importance puisqu’il permet d’expliquer pourquoi la nuit tout le Fe(II) 

ne s’oxyde pas en Fe(III) et permet de mieux comprendre certaines observations, en particulier le 
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fait  que le  rapport  Fe(II)/Fetd reste toujours supérieur  à 40% la  nuit.  On peut  désormais  mieux 

comprendre  la  chimie  du  fer  la  nuit.  Mais  en  présence  d’énergie  lumineuse  d’autres  réactions 

peuvent entrer en jeu.

y.Energie lumineuse :

Grâce à l’utilisation conjointe du réacteur photochimique homogène et de la méthode de séparation, 

j’ai pu tout d’abord suivre l’évolution des concentrations de Fe(II) et de Fe(III) au cours d’une 

expérience de photolyse du Fe(III) seul pour [Fe(III)] = 5.10-7M.

Les résultats expérimentaux, sont représentés en Figure 4-39. 
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Figure  4-39 : Evolution des concentrations en Fe(II) et Fe(III) d’une solution de Fe(III) à 5.10-7M soumis à la 
lumière avec compraison avec le modèle

Une légère contamination en Fe(II) a pu être observée sur certains prélèvements mais elle reste très 

limitée. On n’observe pas de photolyse significative du Fe(III). Nous avons comparé ces valeurs 

expérimentales à celles obtenues  en sortie de modèle (Losno, 1999) (Figure 4-39). Les constantes 

de  photolyse  trouvée  dans  la  littérature  (Tableau  4-51)  sont  typiquement  du  même  ordre  de 

grandeur pour la même forme chimique du Fe(III). Les valeurs retenues pour la photolyse de Fe(III) 

dans notre modèle sont celles de Walcek t al., (1997). Elles sont typiquement du même ordre de 

grandeur que celles relevée dans la littérature pour la même forme chimique du Fe(III).
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constant de photolyse forme reference
J=9.0.10-7 s-1 
=5.9.10-4 s-1 
=5.8.10-4 s-1 

Fe3+

[Fe(OH)]2+

[Fe(OH)2]+

Weschler et al., 1986
3 < pH < 5

J=1.2.10-3 s-1 Balmer & Sulzberger, 1999 
pH ?

J=6.42.10-7 s-1 

=3.95.10-4 s-1 

 =3.88.10-4 s-1 

Fe3+

[Fe(OH)]2+

[Fe(OH)2]+

Walcek et al., 1997 
pH?

J=6.3.10-4 s-1 Siefert et al., 1996 
Liu et al., 1997

Tableau 4-51 : constants de vitesse de photolyse du Fe(III) 

La concordance avec la sortie de modèle apparaît cependant très bonne, et semble confirmer ces 

valeurs de photolyse du Fe(III), puisque les résultats expérimentaux sont à 10% en accord avec le  

modèle.

Comme nous avons vu que la présence de H2O2 est un paramètre important dans l’étude du cycle du 

fer en phase aqueuse, nous avons réalisé 2 expériences de photolyse d’une solution de peroxyde 

d’hydrogène en présence de Fe(III).  Ces expériences  ont été faites sur 35 minutes,  en présence 

d’énergie  lumineuse pendant  les 22 premières  minutes  et  dans le noir  pendant les  13 dernières 

minutes. Les 2 résultats obtenus encadrés de leurs barres d’erreur ainsi que la valeur moyenne sont 

représentés Figure 4-40.
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Figure 4-40 : Expérience de photolyse durant 22 minutes d’une solution Fe(III) + H2O2

On peut observer sur cette figure une décroissance de Fe(III) en faveur de Fe(II) durant les 22 

premières minutes, correspondant à la période de photolyse.

Une fois la lampe éteinte une lente diminution du Fe(II) est observable. La réalisation de ces 2 

expériences est entachée d’un léger problème de reproductibilité. Il s’agit en fait de mesures très 
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délicates réalisées avec un réacteur qui « souffre » encore de quelques imperfections et qui devra à 

terme  être  amélioré.  Ceci  dit  ces  premiers  résultats  obtenus  en  réacteur  homogène  permettent 

d’avancer dans l’interprétation.

En présence de lumière, 4 réactions sont susceptibles d’avoir lieu.

♦ Fe(III) + hv 

♦ H2O2 + hv →OH 

♦ OH susceptible d’initialiser la réaction de Fe(III) + HO2

♦ Fe(III) + H2O2

Comme l’expérience de photolyse de Fe(III) seule ne nous a pas permis d’observer une diminution 

de Fe(III) sur la période de temps considérée, on peut négliger la première réaction. La réaction de 

photolyse de H2O2 étant très rapide, en présence d’énergie lumineuse il ne reste que peu de H2O2 

vite photolysé en radicaux OH. On peut alors estimer qu’il ne reste plus que la réaction du Fe(III)  

avec les radicaux HO2/O2
- qui puisse expliquer la diminution de la concentration du Fe(III) en faveur 

de Fe(II). Ces résultats confirment ceux obtenus par Le Bris (1993) qui obtient d’après son modèle 

simulant un nuage à mi-journée, que la vitesse de réduction du Fe(III) est contrôlée par la réaction 

de Fe(III) avec O2
-. 

En l’absence  de lumière,  durant  la  2ème partie,  la  lente  diminution  du Fe(II)  peut  être  due à la 

réaction d’oxydation du Fe(II) par H2O2. 

2.Conclusion :

On peut ainsi dégager quelques points forts:

 -  Ces  expériences  appuient  l’hypothèse  selon  laquelle  le  rapport  Fe(II)/Fe(III)  est  fortement 

dépendant de la capacité oxydante de l’atmosphère (H2O2 et radicaux) et peut influer sur celle-ci.

 - H2O2 agit de deux façons sur le rapport Fe(II)/Fe(III). Sa photolyse libère des radicaux OH, qui 

pourront à leur tour produire des radicaux O2
-. Ces radicaux vont réduire le Fe(III). Dans le noir, le 

peroxyde d’hydrogène réduit le Fe(III) et peut ensuite oxyder Fe(II). H2O2 réagit avec le Fe(II) et le 

Fe(III) et joue ainsi le double rôle de réducteur et d’oxydant. Les résultats indiquent que l’oxydation 

et la réduction du fer par H2O2, la photolyse ainsi que le pH sont des paramètres importants dans la 

compréhension du cycle du fer dans les eaux de pluie et de nuage. 
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 - Au vu des résultats des expériences de dissolution et des expériences de chimie homogène, il 

semble que la forme redox prédominante du fer soit la forme réduite. 

Lors de mes expériences de dissolution, j’ai montré que le Fe(II) représentait une part importante du 

fer dissous.

D’après les résultats obtenus en phase aqueuse homogène, on a pu vérifier que le jour en présence 

de H2O2, le Fe(III) sera réduit, et que la nuit un équilibre est possible entre la dissolution du Fe(II) et 

les réactions de H2O2 avec le Fe(II) comme le Fe(III).

Les résultats obtenus lors des expériences de dissolution, couplés aux résultats de phase homogène, 

impliquent une forte prédominance du Fe(II).

Les expériences en laboratoire ont permis de mettre en évidence un certain nombre de paramètres 

susceptibles  d’être  déterminants  pour  la  compréhension  du  cycle  du  fer  en  phase  aqueuse 

atmosphérique.  Parmi  ces  paramètres,  on  retiendra  la  composition  de  la  phase  aqueuse  (pH, 

H2O2…), la nature de la particule et les conditions de luminosité

Pour vérifier  ces résultats,  j’ai  réalisé des expériences de mesure de spéciation Fe(II)/Fe(III)  en 

situation  réelle  (brouillard,  nuage  et  neige)  où  ces  paramètres  seront  suivis  sur  chaque  type 

d’échantillon dans la limite des contraintes techniques.
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Chapitre 5 Expériences de terrain faites au Puy de Dôme

1.Site de prélèvement :

La campagne a eu lieu sur le site de la station de chimie hétérogène du sommet du  Puy de 

Dôme, situé dans le Massif Central (Figure 5-41), à une altitude de 1465 m au-dessus du niveau 

de la mer.

Figure 5-41 : Carte du centre de la France
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Figure 5-42 : Station du Puy de Dôme (LaMP)

De par son altitude intermédiaire,  cette station de mesure (Figure 5-42) se trouve être un point 

stratégique  pour  l’observation  des  nuages  chauds  et  mixtes,  puisqu’elle  est  sous  l’influence  de 

masses d'air pouvant provenir de la troposphère libre ou de la couche de mélange. 

Les  masses  d’air  sont  de  provenances  variées.  En  particulier,  elle  peuvent  avoir  une  origine 

maritime (flux d’ouest), continentale polluée (influence à moyenne distance des zones polluées du 

nord  de  la  France :  flux  de  nord-nord-est)  et  locale  (flux  convectif).  La  formation  de  nuages 

orographiques y est fréquente puisque l’on relève 100% d’humidité relative pendant 50% du temps, 

durant  la  période  de  Novembre  à  Mars.  Cette  station  est  instrumentée  par  le  Laboratoire  de 

Météorologie Physique (LaMP - Université Blaise Pascal de Clermont-Ferrand) pour l’étude des 

propriétés microphysiques des nuages.

2.Matériel et méthodes

Figure 5-43 : Impacteur en Teflon
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Figure 5-44 : Plaque d’impaction

Le système de prélèvement du nuage utilisé est celui qui a été mis au point au laboratoire du LaMP 

et  déjà  utilisé  par  Marinoni  (2003).  Il  s’agit  d’impacteurs  en  téflon  qui  ont  été  construits  à 

Sönnblick par Kruisz et al. (1993). Ils se composent d’un impacteur à étage unique comportant un 

écran  de protection  contre  le  vent ce  qui  lui  permet  de fonctionner  à  des  vitesses  de vent  très 

élevées. Le flux d’air est aspiré par une fissure dans la partie supérieure de l’enceinte cylindrique en 

aluminium. Les gouttelettes de nuage viennent alors heurter une plaque d’impaction et sont ensuite 

collectées (Figure 5-4) dans le récipient de collecte (Figure 5-43). Si la température est inférieure 

d’environ –1°C les gouttelettes congèlent à l’impaction et l’échantillon est récupéré sous forme de 

glace. Etant donné les faibles teneurs en métaux dans l'atmosphère, l'impacteur Téflon (Figure 5-43) 

a été décontaminé selon le protocole mis au point au LGGE de Grenoble {Boutron, 1990 #90}. 

Pour un débit de pompage de 86 m3/h, la limite inférieure du diamètre aérodynamique est d’environ 

7 µm (Kasper, 1994). Ce dispositif permet donc de récupérer la phase condensée où la goutte est de  

diamètre supérieur à 10µm contrairement à l’aérosol interstitiel. 

3.Procédure d’échantillonnage

Notons que l’échantillonnage ne peut être conduit  que sur des nuages non précipitants.  Afin de 

permettre un couplage « On-Line » du prélèvement avec la procédure de séparation Fe(II)/Fe(III), 

l’impacteur a du subir quelques modifications. En particulier, il a été légèrement surélevé d’un coté 

permettant d’installer de l’autre coté un tube en téflon pouvant commencer à prélever dès l’arrivée 

d’échantillon.  La  filtration  de  la  phase  solide  ayant  été  effectuée,  l’échantillon  (~5ml  sont 

nécessaires) est placé dans un flacon en polypropylène décontaminé et pré-acidifié afin d’avoir un 

pH compris entre 1.5 et 2.5 (cf. chap.2) permettant une rétention optimale du Fe(II). La séparation 

Fe(II)/Fe(III)  est  faite  immédiatement  sur  résine.  Un deuxième prélèvement  (~5ml  séparé en 2 

aliquotes) est réalisé à moins de 1 minute d’intervalle. Il n’est pas acidifié pour pouvoir faire une 
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analyse  immédiate  du H2O2 et  une  analyse  différée  des  espèces  majeures  par  chromatographie 

ionique. 

4.Campagnes de prélèvement :

4.1.Description

⇒ Plusieurs tentatives de prélèvement ont été menées sur le site. Seule deux d’entre elles ont été 

oncluantes. La première en décembre 2002 a conduit aux 2 prélèvements de nuage. La seconde en 

février 2003 a donné lieu à des prélèvements de neige  de surface. Le  premier évènement, très court 

de  quelques  minutes,  correspond  à  un  nuage  orographique,  qui  s’est  installé  sur  le  site  le 

18/12/2002. Nous n’avons pu réaliser que 2 points de prélèvement : le premier a été fait selon le 

protocole indiqué mais très vite le nuage liquide est devenu un nuage mixte qui est ensuite monté.  

Le deuxième point se trouve donc être un prélèvement de glace mélangé avec de l’eau. Ce second 

échantillon a pu être transporté de l’impacteur à la hotte puis récupéré mais son volume a été trop 

faible  pour  pouvoir  conduire  toutes  les  analyses  et  seule  la  séparation  Fe(II)/Fe(III)  a  pu  être 

réalisée. 

⇒ Faute d’autres évènements nuageux, j’ai également fait 9 prélèvements de neige le 18/02/2003 

après de fortes tempêtes de neige survenues les jours précédents. 3 prélèvements ont été réalisés au 

même endroit mais à des profondeurs différentes (éch. 3 (-20cm) -4 (-10cm) -5 (surface)), les 6 

autres prélèvements, numérotés de 6 à 11 (Figure 5-45) ont été réalisés en surface à différentes 

distances du premier point sur une portion en pente, dans l’ordre de numérotation avec environ 15 

minutes d’écart entre chaque. Les prélèvements 10 et 11 ont été réalisés à l’ombre contrairement 

aux échantillons 3 à 9 qui étaient situés en plein soleil (Figure 5-45). 
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Figure 5-45 : Photo du site de prélèvement de neige

Un chalet nous a permis d’installer une hotte a flux laminaire dont la surface de travail a été étendue 

à l’aide d’un film polyane (Figure 5-45) afin d’éviter toute contamination de nos échantillons par 

des particules.

  
Figure 5-46 : Installation d’une hotte et système de séparation du Fe(II)/Fe(III)

Pour chaque échantillon de neige un protocole très strict a été respecté :

 ⇒ Chaque prélèvement est réalisé avec un flacon ultra propre.

4
5

6

7

89
11

10

3
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⇒  Un traitement pour faire fondre la neige dans des conditions douces a été nécessaire afin de 

filtrer  avant  séparation.  Restant  à  des  température  inférieures  à  0°C, il  a  été  considéré  que les 

réactions  étaient  ralenties  de  sorte  que  l’éventuelle  évolution  de  ce  rapport  due  au  décalage 

supplémentaire entre le prélèvement et la séparation reste faible. 

 ⇒ La  spéciation  du  fer  a  nécessité  la  préparation  au  laboratoire  de  nombreuses  résines  pré-

conditonnées.  Sur le terrain,  une fois  la séparation effectuée,  les résines contenant  le complexe 

Fe(II)-Ferrozine ont été stockées dans des flacons de polypropylène soigneusement décontaminés. 

Elles  ont  été  remplies  au préalable  d’une solution  de milli-Q acidifiée  à  pH 2 avec  du HNO3. 

L’élution par le méthanol du Fe(II) ainsi que l’analyse ne se fera que plus tard au laboratoire de 

créteil. Un des grands intérêts de cette méthode est de pouvoir, une fois la séparation faite en line, 

traiter les échantillons au laboratoire avec toutes les précautions opératoires requises sans limitation 

de temps. La solution de Fe(III) récupérée directement sur place est acidifiée à pH 1 par du HNO3 et 

stockée dans des flacons. 

 ⇒  Durant le passage sur la résine de l’échantillon j’allais prélever l’échantillon suivant (cas de 

prélèvement de neige). Dans le cas d’un prélèvement séquentiel d’un évènement nuageux on peut 

estimer que l’on peut traiter un échantillon toutes les 3 minutes environ comprenant le temps de 

prélèvement et la filtration d’une quantité suffisante d’échantillon liquide.

 ⇒ Toutes les phases de l’échantillonnage ont été réalisées à l’aide de gants de façon à prévenir tous 

risques de contamination. Toute l’instrumentation avait bien sûr subi le protocole de lavage ultra-

propre complet (Chap.2). Une résine ayant fait toute la mission sans avoir été utilisée m’a servi de 

blanc de manipulation. Je l’ai installée sous la hotte () et fais passer de l’eau Milli-Q avant de la 

remettre dans l’acide à pH 2 afin d’analyser ultérieurement le Fe(II) après élution. Le blanc de 

Fe(II) a révélé une légère contamination de 2ppb (~4.10-2 µM), qui a été déduite des résultats du 

Fe(II). 

4.2.Traitement analytique des échantillons :

Des mesures de H2O2 ont été menées lorsque la quantité d’échantillon le permettait. Les séparations 

Fe(II)/Fe(III) étaient effectuées sur place immédiatement après la filtration. Le Tableau 5-52 résume 

le traitement analytique pour chaque  échantillon.

124



Echantillon
Fraction acidifiée Fraction non acidifiée
 -  Analyse  de  Fe(II)  et  Fe(III)  selon  le 

protocole indiqué dans le chapitre 2.

 - Mesure de H2O2 par la méthode de Lazrus 

donnée en annexe

 - Mesure du pH

 -Mesure  des  ions  majeurs  par 

chromatographie ionique

Tableau 5-52 : Méthodes d’analyse

Le chromatographe utilisé est du type Dionex. Les détails quant aux types de colonnes utilisées et 

aux gradients d’élution choisis sont reportés en annexe 10.

Le pH a été mesuré dans des conditions stables de température avec une électrode de verre calibrée 

avec des solutions standards à pH 4 et pH 7.

Composition chimique :

z. Fraction non acidifiée

L’hypothèse initiale était de considérer que nous avions en surface la neige déposée la veille et qu’il  

s’agissait  donc  d’un  même  évènement  neigeux.  Afin  de  déterminer  la  nature  de  l’origine  des 

échantillons  collectés,  les  cations  et  les  anions  majeurs  ont  été  analysés  par  chromatographie 

ionique. 

Mesures de ions majeurs :

Nous n’avons pu mesurer les ions majeurs que pour 10 évènements sur 11. Les cations H+, NH4
+, 

Na+, Mg2+, K+, et Ca2+ et les anions Cl-, NO3
-, SO4

2-, HCO3
-, CH3COO- , HCOO- et C2O4

2- ont été 

analysés par chromatographie ionique. La chromatographie ionique est une technique d'analyse qui 

s'apparente du point de vue du matériel à la chromatographie liquide haute performance (cf annexe). 

La gamme de pH s’est avérée être assez resserrée et acide:

3.5 < pH < 3.8

Les acides susceptibles de se dissoudre sont le CO2, HCl, H2SO4 et HNO3, ces 3 derniers ayant une 

origine essentiellement anthropique.
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La concentration en carbonates a été calculée en tenant compte de la dissolution du dioxyde de 

carbone dans l'eau qui devient alors un acide faible avec une constante d'acidité pKa = 6,8. La 

concentration de bicarbonate en solution est alors donnée par l'équilibre suivant :

CO2(gaz) + H2O  ↔  HCO3
- + H+

18/12/2002 18/02/2003
enµM nuage mixte neige

1 3 4 5 6 7 8 9 10 11 mediane
sodium 11,2 7,8 97,0 13,8 11,8 30,7 68,3 51,9 34,2 47,8 32,5
ammonium 30,3 12,7 18,8 22,3 13,9 36,0 59,0 35,0 30,5 68,7 30,4
potassium 11,9 0,9 8,2 0,2 0,7 2,8 29,7 12,5 2,9 5,3 4,1
magnésium 1,3 1,8 11,0 1,9 1,3 3,7 7,7 5,1 4,1 5,9 3,9
calcium 6,6 8,1 6,0 4,3 2,8 8,3 16,2 8,8 8,4 15,8 8,2
chlorure 17,1 13,6 104,4 14,1 8,3 33,7 59,0 45,3 33,7 49,0 33,7
nitrate 68,4 51,2 140,3 45,9 23,5 56,2 119,3 41,5 42,0 74,2 53,7
carbonate 7,6 7,6 7,9 7,5 7,5 7,5 7,7 7,6 7,6 7,6 7,6
sulfate 14,0 2,3 18,3 11,7 5,6 18,2 31,1 17,1 14,8 37,8 16,0
oxalate 0,1 0,0 0,0 0,0 0,0 0,0 0,0 0,0 0,0 0,0 0,0
pH 3,6 3,7 3,4 3,8 3,8 3,8 3,5 3,6 3,6 3,7 3,7

Origine des ions en solution :

i. NO3
-, SO4

2- et NH4
+ :

Les nitrates, les sulfates et l'ammonium sont les principaux ions liés à la pollution (Sanusi et al., 

1995).  Le  comportement  de  ces  trois  espèces  rend donc compte  de  la  pollution  sur  le  site  de 

prélèvement. 
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Figure 5-47 : Mesures de la concentration en µM en nitrate, sulfates et ammonium dans mes échantillons
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Les résultats obtenus  Figure 5-47 mettent en évidence une nette corrélation entre ces 3 ions. La 

prédominance de ces espèces pour certains échantillons montre que la région peut être fortement 

polluée ou qu’ils ont traversés des régions fortement polluées. En particulier, les échantillons 4 et 8 

sont particulièrement pollués avec les valeurs de pH les plus faibles de tous les échantillons. On 

peut cependant remarquer que dans le cas de l’échantillon 4, nous avons essentiellement du NO3
- 

alors que pour le 8 les 3 espèces sont présentes. Nous avons comparé no résultats avec certaines 

mesures relevées dans la littérature (Tableau 5-53).

auteur Sanusi  et 
al. (1995)

Tuncer  et  al. 
(2001)

Sanusi  et  al 
(1995)

Walna et Siepak 
(1999)

nom du site Puy  de 
Dôme

Housseras Central 
Anatolia

Colmar Wielkopolski 
National Park

type de site rural rural urbain urbain
[NO3

-]moyen 66 36 28 78 25,2
[SO4

2-]moyen 17 28 29 73,5 69,8
[NH4

+]moyen 33 42 51 140 67,8
Tableau  5-53 : Comparaison des concentrations [NO3

-], [SO4
2-] et [NH4

+] moyennes (en µmol/L) avec d'autres 
études

Les résultats  élevés  obtenus pour NO3
- sont proches de ceux relevés  dans le milieu urbain (cf. 

Tableau  5-53).  Les  concentration  de  NH4
+ et  SO4

2- sont  quant  à  eux plus  proche  des  résultats 

obtenus en milieu rural.

ii. K+, Mg2+, Ca2+ :
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Figure 5-48 : Calculs de la part marine de potassium, magnésium, calcium, sulfate et chlore (en µM)
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Une  bonne  corrélation  de  la  part  marine  du  potassium,  du  magnésium,  du  calcium,  pour  nos 

échantillons montre qu’il s’agit de la même masse d’air (Figure 5-48). 

iii. Cl- :

Le  chlore  est  essentiellement  marin.  Pour  certains  évènements  (Sanusi  et  al.,  1996,  Clegg  et 

Brimbelcombe, 1985), le Cl- peut provenir  d’une source non marine.

La forte prédominance de Cl- et Na+ dans nos échantillons, traduit une nette influence marine. Pour 

vérifier cette hypothèse, j’ai regardé le rapport [Cl-]/[Na+] pour les différents échantillons, valeurs 

que j’ai comparées à la référence marine (Figure 5-49).
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Figure 5-49 : Calcul du rapport [Cl-]/[Na+] pour chaque échantillons

Les  rapports  sont  globalement  très  proche  de  1.17  (Modèle  de  Brewer).  On  peut  cependant 

remarquer  que  pour  les  échantillons  1 et  3,  le  rapport  est  supérieur,  indiquant  qu’il  existe  des 

chlorures en excès. 

Ce résultat  semble montrer  que l’échantillon de neige n° 3,  prélevé à 20 cm de profondeur,  et 

l’échantillon  1,  un  nuage  prélevé  3  mois  auparavant,  ont  une  origine  différente  des  8  autres 

prélèvements de neige. 

On peut donc remarquer que nos échantillons ont une origine marine avec probablement une 

contamination locale anthropique.

aa. Résultats sur le fer :
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Nous avons pour chaque échantillon des mesures de concentrations données en µM ± 5.10-2µM. La 

séparation Fe(II)/Fe(III) a été effectuée sur les 11 échantillons. Les résultats sont reportés dans le 

Tableau 5-54.

date 18/12/2002 18/12/2002 18/02/2003
types Nuage orographique mixte Neige : Puit   Neige : Surface
Ech. 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 Médiane
Fe(II) 0.56 0.42 0.01 0.09 0.12 0.05 0.36 0.34 0.16 0.17 0.33 0.17
Fe(III) 0.08 0.13 0.03 0.07 0.01 0.01 0.03 0.08 0.13 0.02 0.05 0.05
Fetot 0.64 0.54 0.05 0.15 0.13 0.06 0.40 0.42 0.29 0.19 0.39 0.29
Fe(II)/Fe 87% 76% 29% 56% 92% 90% 92% 81% 56% 89% 86% 86%

Tableau 5-54 : Mesures de spéciation du fer : les résultats sont donnés en µM.

iv. Fer total :

Les résultats obtenus montrent que l’on peut avoir jusqu’à un facteur 10 entre les mesures du fer 

total dissous dans les nuages et dans la neige. On peut toutefois noter que les valeurs obtenues dans 

le  nuage (540nM) comme dans le  nuage mixte  (640nM) sont  proches  de celles  rapportées  par 

Deutsch et al. (2001) (milieu urbain) :

110nM< Fe < 580nM

alors que Zhuang al. (1995) avaient obtenu des valeurs plus faibles  pour des mesures de neiges 

prélevées en environnement côtier: 

67.9nM < Fe < 102nM

Si on considère tous les échantillons de neige collectés au Puy de Dôme, nos mesures recouvrent 

bien les résultats relevés dans la littérature, bien que sur une gamme plus étendue.

50nM < Fe < 420nM

avec une médiane à 290nM

Le nuage mixte et le nuage liquide ont été prélevés à des temps d’intervalle courts. Il s’agit donc 

d’un même événement qui s’est simplement transformé au cours du temps. On peut donc supposer 

que l’origine des noyaux de condensation est la même dans les 2 cas. Les mesures de fer total sont  

assez proches aux incertitudes près. Il est regrettable par manque de quantité d’échantillon de ne pas 

avoir pu mesurer le pH de l’échantillon n°2. On peut toutefois supposer que le pH mesuré pour 

l’échantillon 1 doit en être très proche. 

Les neiges ont été collectées à l’intérieur d’un cercle de 8 mètres de diamètre environ. Les points de 

prélèvement sont reportés sur la Figure 5-41. On peut séparer les échantillons en 2 catégories :

⇒ Catégorie  A :  Echantillon  3  prélevé  en  profondeurqui  selon  sa  composition  ionique  semble 

provenir d’un évènement différent
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⇒ Catégorie B : Echantillon prélevés en surface : même évènement avec incidence de la lumière : 4 

à 11 (il a été conclu que l’échantillon 4, bien que prélevé à 10 cm de profondeur, provenait du 

même évènement que le 5) et sans : 10 et 11.

Il peut exister jusqu’à un facteur 7 entre les différentes mesures de la catégorie B. Il faut noter, 

cependant, que cette variabilité reste faible par rapport à celle pouvant survenir d’un évènement à 

l’autre. Si on s’intéresse aux 3 échantillons prélevés à des profondeurs différentes, le 3 étant le plus 

profond et le 5 étant en surface, on peut noter que les échantillons 4 et 5 ont des concentrations 

assez proches confiment ainsi qu’il s’agit là d’un même évènement sur 10 cm de profondeur. Par 

contre les concentrations de l’échantillon 3 sont nettement inférieures confirmant la possibilité d’un 

évènement différent. 

Les 4 échantillons ayant les parts anthropiques les plus élevées, 1, 8, 9 et 11 apparaissent avoir les 

concentrations en fer total les plus fortes. On rtrouve là le lien déjà évoqué entre la forte soluilité du 

fr  et  les  partiules  d’origine anthropique.  En particulier,  si  on compare les  résultats  obtenus par 

Desboeufs et al., 2003 (article donné en annexe) pour la dissolution des particules crustales et des 

particules anthropiques, on peut remarquer que la dissolution de Fly Ash de Porcheville libère plus 

de fer en phase aqueuse atmosphérique que les particules crustales. Cependant on peut remarquer 

qu’il n’en est pas de même pour les Fly Ash de Vitry. La composition minéralogique de ces 2 types  

de Fly Ash est bien différente. Les Fly Ash de Vitry sont des particules fortement organisées, le fer 

est donc inclus dans le réseau alors qu’il se trouve sous forme d’impureté pour celle de porcheville. 

Les concentrations observées pour les échantillons ne sont donc pas uniquement liées à la nature 

anthropique mais également à la façon dont le fer est lié dans ces particules, comme il en avait été 

conclu dans le chapitre 3. 

v. Spéciation du fer

⇒ Fe(II) :

Les valeurs de Fe(II) sont dans la majorité des cas très proches des valeurs de fer total avec des taux 

souvent voisins de 90%.

Les valeur obtenues dans les nuages sont de 420nM et 560nM.

Ces valeurs  sont  là  encore  bien  supérieures  aux valeurs  de  Fe(II)  mesurées  dans  le  nuage par 

Deutsch et al., (2001):

50nM < Fe(II) < 280nM

Dans les neiges les mesures réalisées au Puy de Dôme se situe dans une gamme assez étendue : 
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10nM < Fe(II) < 360nM 

avec une médiane de 170nM.

Les résultats de Fe(II) dans les neiges peuvent également atteindre des valeurs supérieures à celles 

de Deutsch.

 ⇒ Fe(III) :

Aux incertitudes près, la concentration en Fe(III) dans les nuages et neige sont du même ordre de 

grandeur. Les valeurs mesurées sont situées dans une gamme beaucoup plus serrée que pour le 

Fe(II) :

10nM < Fe(III) < 130nM

avec une médiane à 50nM.

On peut tout de suite constater que la médiane de Fe(II) est plus de 3 fois supérieure à celle du 

Fe(III).

⇒  Fe(II)/Fetd :
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Figure 5-50 : Concentration en Fetd, Fe(II) et Fe(III) pour chaque échantillon

Les valeurs de rapport de Fe(II)/Fetd sont, à l’exception d’un échantillon (3), toujours supérieures à 

50% (Tableau 5-54). La médiane obtenue est de 86%, valeur qui confirme encore que le Fe(II) est 

largement majoritaire en phase aqueuse quelque soit sa nature (nuage ou neige). L’échantillon de 

neige  3 fait  exception  avec  29%, mais  on peut  remarquer  que les  valeurs  mesurées  pour  cette 

échantillon étaient proches des détections limites et pour le Fe(II) et pour le Fe(III), ce qui implique  

des incertitudes plus grandes sur l’évaluation du rapport Fe(II)/Fetd (Figure 5-50). De plus il est 
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possible  que  ce  soit  le  seul  échantillon  de  neige  provenant  d’un  évènement  différent  (en 

profondeur).

On a reporté sur la Figure 5-51 le fer total dissous en fonction du Fe(II) et du Fe(III).
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Figure 5-51 : fer total dissous en fonction du Fe(II) (♦) et Fe(III) dissous (▲).

Quelque soit l’échantillon « neige ou nuage » il existe une relation linéaire entre le Fe(II) et le fer 

total dissous. La dissolution du fer suit donc un même processus. Ceci confirme les conclusions du 

chapitre 3, à savoir le Fe(II) semble être déterminant dans la quantité total de fer dissous. 

On peut remarquer que le Fe(III) se dissout de façon plus aléatoire.

Nous avons vu (chapitre 3 et 4) que la composition de la phase aqueuse, la nature de la particule et 

la spéciation du fer dans la particule ainsi que la présence d’énergie lumineuse peuvent expliquer 

des différences dans les résultats obtenus pour les différents échantillons. Nous allons examinr ces 

différents aspets.

vi. pH : 

Le pH est le  tout premier paramètre à considérer.

Les mesures de pH sont données dans le Tableau 5-55. Les concentrations liées à la spéciation du 

fer y sont rappelées.
date 18/12/2002 18/02/2003
types Nuage orographique Neige
Ech. 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 Médiane
pH 3.64 3.69 3.39 3.76 3.78 3.78 3.53 3.63 3.6 3.66 3.65
Fe(II) 0.56 0.42 0.01 0.09 0.12 0.05 0.36 0.34 0.16 0.17 0.33 0.17
Fe(III) 0.08 0.13 0.03 0.07 0.01 0.01 0.03 0.08 0.13 0.02 0.05 0.05
Fetot 0.64 0.54 0.05 0.15 0.13 0.06 0.40 0.42 0.29 0.19 0.39 0.29
Fe(II)/Fe 87% 76% 29% 56% 92% 90% 92% 81% 56% 89% 86% 86%

Tableau 5-55 : Mesure du pH, Fe, Fe(II) et Fe(III) ainsi que de Fe(II)/Fe
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On peut tout d’abord constater que les mesures de pH sont situées dans une gamme très serrée :

3.39 < pH <3.78

avec une médiane à 3.65.

Ce pH médian peut être considéré comme un pH acide selon la définition de l’acidité de la phase 

aqueuse donnée dans le premier chapitre. Dans le chapitre 3, nous avions vu que la solubilité du 

Fe(II)  était  très  sensible  au  pH :  Une diminution  de pH même de  faible  amplitude  augmentait 

significativement  la  concentration  en  Fe(II)  dissous.  Le  pH  acide  des  échantillons  peut  donc 

expliquer les concentrations en Fe(II) relativement élevées. 

Dans  le  chapitre  3,  il  a  été  montré  que  de  faibles  variations  de  ce  paramètre  pouvaient  être 

déterminantes. J’ai donc reporté sur la Figure 5-52 la concentration du Fe(II) et Fe(III) en fonction 

du pH et sur la Figure 5-53 l’évolution du rapport Fe(II)/Fetd en fonction du pH.
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Figure 5-52 : Relation Fe(II) et Fe(III) en fonction du pH
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Dans un cas comme dans l’autre, on ne peut pas mettre en évidence de relation évidente avec le pH. 

Dans le chapitre  3 nous avions conclu que le fer dissous à partir  d’un réseau cristallin  est  peu 

dépendant du pH. On peut supposer au vu des faibles concentrations de Fe(III) et la non dépendance 

du Fe(III) au pH que celui-ci est constitutif du réseau. Cependant la gamme de pH étant très serrées 

on ne peut rien affirmer.

Un autre paramètre mis en évidence dans le chapitre 4 comme étant important dans le cycle du fer 

est le peroxyde d’hydrogène.

vii. H2O2 :

Des mesures de peroxyde d’hydrogène ont pu être réalisées sur les échantillons de neige 3 à 10 et le 

nuage mixte (Figure 5-54). Les résultats sont donnés dans le Tableau 5-56.

Figure 5-54 : Système de mesure du H2O2

échantillon H2O2 Fe(II) Fe(III)
1 1.63E-04 5.60E-07 8.40E-08
2 4.20E-07 1.30E-07
3 1.61E-04 1.40E-08 3.40E-08
4 1.60E-04 8.80E-08 6.80E-08
5 1.51E-04 1.20E-07 1.00E-08
6 1.57E-04 5.00E-08 5.50E-09
7 1.42E-04 3.60E-07 3.25E-08
8 1.24E-04 3.40E-07 8.00E-08
9 1.32E-04 1.60E-07 1.30E-07
10 1.22E-04 1.70E-07 2.10E-08

Tableau 5-56 : mesure de la concentration (en M.) en peroxyde d’hydrogène dans les  échantillons de neige et  
l’échantillon de nuage et comparaison avec les concentrations (en M.) de Fe(II) et Fe(III)
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Les valeurs de concentrations de H2O2 sont proches de celles mesurées par Sauer et al., 1992 pour 

des pluies d’origine océanique (entre 1.4 µM et 134.8µM). Hellpointner et al., 1989 ont mesuré,  

dans une eau de pluie prélevée à Munich en milieu urbain, des concentrations du même ordre de 

grandeur en peroxyde d’hydrogène comprises entre 2.3µM et 110.6µM. On peut remarquer une 

légère décroissance de la concentration en H2O2 en fonction de l’ordre de prélèvement. Les collectes 

ayant été réalisées entre 13h et 15h, heures d’ensoleillement intense,  certains prélèvements sont 

donc restés  plus  longtemps  en  plein  soleil.  Ceci  peut  être  mis  en  relation  avec  la  réaction  de 

photolyse  du  peroxyde  d’hydrogène  d’autant  plus  marquée  que  la  durée  d’ensoleillement  est 

longue. 

La Figure 5-55 représente la concentration en H2O2 pour les neiges en fonction de Fe(II) (a) et la 

Figure 5-56 en fonction du Fe(III) (b).
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Figure 5-55 : Variation du peroxyde en fonction de la concentration en Fe(II)
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Figure 5-56 : Variation de la concentration du Fe(II) en fonction de la concentration en Fe(III)

Sur la Figure 5-55, on peut remarquer une assez bonne linéarité entre les concentrations en Fe(II) et 

celle en H2O2. Cette corrélation pourrait confirmer que le H2O2 diminuerait par réaction avec le 
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Fe(II) présent. Aucune tendance n’est observable sur la Figure 5-56, où l’on a reporté le Fe(III) en 

fonction du Fe(II). La non-linéarité du Fe(III) avec le Fe(II) tend à confirmer une dissolution de fer 

sous sa forme oxydée en plus de l’oxydation du Fe(II) par le peroxyde. 

Un autre paramètre qui peut jouer sur ce rapport est la présence d’énergie lumineuse.

viii. Effet de l’énergie lumineuse :

Une comparaison des échantillons exposés à ceux qui étaient à l’ombre (éch. 10 et 11) est assez  

difficile,  et  ne  nous  permet  pas  de  voir  de  différence  notable.  Le  rapport  Fe(II)/Fetd pour  les 

échantillons  à  l’ombre  ne  sont  pas  nettement  inférieurs  aux  rapport  obtenus  pour  les  autres 

échantillons et on ne peut pas dire que la quantité de fer dissous diffère de façon notable. L’effet de 

l’énergie lumineuse, si on la traduit par la durée de l’ensoleillement, peut d’avantage être mis en 

valeur  par  la  relation  peroxyde  d’hydrogène-fer.  On  a  vu  que  la  teneur  en  H2O2 diminuait 

continuellement tout au long de la collecte des échantillons. On peut par conséquent penser que la 

teneur en peroxyde d’hydrogène est fonction de la teneur en Fe(II) (Figure 5-55). 

5.Finalement :

Les mesures de fer et la détermination de sa spéciation dans la phase aqueuse atmosphérique ont pu 

être réalisées pour la première fois sur le terrain, avec la mise en place du protocole complet. 

Ces premières mesures de Fe(II) et Fe(III) sur un nuage orographique et de la neige ont permis de 

confirmer la prédominance du Fe(II) en phase aqueuse atmosphérique.

L’analyse  en  parallèle  du  pH et  de  H2O2 a  permis  de  confirmer  les  résultats  obtenus  lors  des 

expériences de laboratoire, avec une influence directe de ces 2 paramètres sur la spéciation du fer 

dans la phase aqueuse.

Les mesure de Fe(II) et Fe(III) à l’ombre et en plein soleil n’ont pas permis de retrouver de façon 

aussi nette les observation de laboratoire. Cette influence n’a pas pu être testée aussi largement que 

nous l’aurions souhaité.  Des mesures de nuit  et  des prélèvements  sur différents types  de phase 

aqueuse,  nuage  ou  brouillard,  nous  permettraient  de  mieux  cerner  tous  les  processus  lié  aux 

réactions avec le peroxyde d’hydrogène en l’absence d’énergie lumineuse. 
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CONCLUSION
Les métaux de transition jouent un rôle capital dans la chimie des nuages et des précipitations. Ils 

interviennent comme catalyseurs des réactions d’oxydoréduction en phase aqueuse atmosphérique, 

une étape clé pouvant être la réduction photochimique des métaux lors de l’irradiation solaire des 

gouttelettes  d’eau.  La  dissolution  d’aérosols  dans  les  gouttelettes  d’eau  du nuage est  la  source 

majeure des métaux traces en phase aqueuse atmosphérique. Parmi ces métaux traces, le fer est le 

plus abondant et joue un rôle très important dans de nombreuses réactions redox. Le fer existe en 

phase  aqueuse  aussi  bien  sous  sa  forme  réduite  qu’oxydée.  La  connaissance  de  la  spéciation 

Fe(II)/Fe(III) est ainsi un bon indicateur de la capacité oxydante de l’atmosphère.

Mon travail de thèse a essentiellement consisté à mieux comprendre le cycle du fer dans le nuage 

qui reste encore très mal connu à ce jour malgré son rôle majeur dans la chimie atmosphérique.

Le rapport Fe(II)/Fe(III) évolue continuellement sous l'effet des diverses réactions se passant en 

phase aqueuse. Afin d'étudier ce rapport en fonction des conditions de milieu, il est nécessaire de 

maîtriser  parfaitement  l'état  redox du fer à un instant  t.  J'ai  donc mis  au point  un protocole de 

séparation du Fe(II)/Fe(III) "on line" adapté aux mesures atmosphériques. Une méthode d’analyse 

par absorption atomique du fer complexé (Fe(FZ)3) en matrice eau/méthanol au niveau des traces, a 

été également optimisée par la méthode du simplex et entièrement validée (Sofikitis et al, 2003). 

L'étude de l'effet du pH, de la nature de la phase minéralogique trouvée dans les phases particulaires 

des aérosols, ainsi que de la chimie du fer en phase liquide homogène, sur le rapport Fe(II)/Fe(III), 

constitue l'essentiel de mon travail de thèse. 

Un des  points  posant  encore problème dans la  connaissance  du cycle  du fer  en phase aqueuse 

atmosphérique était de savoir sous quelle forme il est initialement présent. La source majeure de fer 

dans la phase aqueuse atmosphérique étant la dissolution, j’ai donc entrepris des expériences de 

dissolution de particules riches en fer (loess du Cap vert, hématite, goethite, vermiculite), grâce à un 

réacteur en circuit ouvert, opérationnel dans notre équipe (Desboeufs et al., 1999). Ces expériences 

ont été réalisées avec une solution d’eau acidifiée à différents pH et pour différents types d'acides 

(HNO3, H2SO4). Nous avons souligné que, selon la nature des particules, argileuse, oxyde ou phases 

mélangées, la concentration du fer en phase aqueuse, sa vitesse de dissolution et sa solubilité sont 

bien différentes. Ces différences sont essentiellement liées à la force des liaisons du fer dans les 

différentes phases solides, au degré d’oxydation du fer dans la particule et à la réactivité différente 

de ces différentes phases solides face à des variations de pH. Pour pouvoir interpréter ou modéliser 
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la libération du fer en phase aqueuse atmosphérique, il est donc essentiel dans toutes études du fer, 

de connaître la proportion d’argile et d’oxyde dans les particules.

J’ai pu ainsi déterminer la fraction soluble en fer total libéré par chacun de ces matériaux ainsi que 

le rapport Fe(II)/Fe(III) qui nous intéresse particulièrement. Il a ainsi été mis en évidence la forte 

influence de ces paramètres.  On observe que le Fe(II) se dissout généralement plus vite que le  

Fe(III) et ce d'autant plus vite qu'il est issu d'un minéral à composante majoritairement ferreuse. 

Toutefois, le Fe(III) peut avoir une vitesse de dissolution supérieure à celle du Fe(II) s’il est issu de 

minéraux amorphes. La dépendance au pH de la solubilité du Fe(II) ou du Fe(III) sera fonction de la 

forme sous laquelle se trouve le fer dans la particule. S'il est pris dans une phase solide amorphe, il  

sera fortement dépendant du pH. Au contraire, le fer dissous à partir du réseau cristallin est peu 

dépendant au pH. Il faut noter que la quantité de Fe(II) dissous représente toujours plus de 40% du 

fer total dissous. 

Dans le but de maîtriser également les conditions du milieu, j’ai élaboré, parallèlement à cette étude 

de  dissolution,  un  réacteur  simulant  l’irradiation  solaire  d’une  phase  aqueuse  homogène.  Ce 

réacteur a pu ainsi être couplé au système de séparation Fe(II)/Fe(III) afin de suivre les cinétiques 

d’oxydoréduction  du  fer  en  fonction  des  conditions  du  milieu  et  plus  spécifiquement  de  la 

photochimie. J'ai donc pu regarder dans un second temps quelles sont les conditions qui gouvernent 

le rapport Fe(II)/Fe(III) en phase aqueuse seule. L’action directe de la lumière sur le cycle du fer, 

ainsi que l'effet indirect de la photochimie du peroxyde d'hydrogène, ont été étudiés. Cette espèce a 

été choisie, puisqu'il a été mis en évidence par divers travaux de modélisation (Weschler, 1986) 

que, parmi les réactions photochimiques se passant en phase aqueuse atmosphérique, la réactivité 

du  peroxyde  d'hydrogène  était  étroitement  liée  au  cycle  redox  du  fer.  Le  rôle  essentiel  de  la 

photochimie sur ce cycle a ainsi pu être montré en relation avec les réactions de photolyse de H2O2 

et du Fe(III). Durant l’arrêt de l’irradiation, nous constatons une diminution du Fe(II) en faveur du 

Fe(III), ce qui peux être relié à la réaction de Fenton. Il a ainsi été montré que le fer participe 

activement dans des réactions redox et photochimiques avec le peroxyde d’hydrogène H2O2. Ces 

réactions sont des sources significatives de radicaux OH (Warneck et al., 1996).  

La  méthode  de  séparation  a  également  été  testée  lors  de  mesures  de  terrain  pour  un  nuage 

orographique et de la neige de surface. Les rapports Fe(II)/Fe(III) ont ainsi été déterminés dans ces 

milieux, caractérisés par ailleurs par la mesure du pH et l'analyse complète des espèces ionique 

majeures de la phase aqueuse. Ces mesures ont été comparées  avec les résultats  expérimentaux 

obtenus en laboratoire afin de valider nos conclusions.  Ces observations sont en accord avec les 

résultats  obtenus  en  laboratoire  et  montrent  que  le  Fe(II)  prédomine  en  phase  aqueuse 

atmosphérique (Cf Chapitre 1). Elles ont montré que le cycle du fer est extrêmement dépendant des 
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différents  paramètres  environnementaux tels  que la composition  de la phase aqueuse,  le  pH, la 

nature de la phase solide ainsi que l’énergie lumineuse.

Les expériences de terrain ainsi que les résultats expérimentaux constituent une nouvelle base de 

données pour l’estimation du cycle redox atmosphérique du fer, qui faisait défaut jusqu’à présent. 

En particulier,  il  en ressort  que le  fer dissous se trouve majoritairement  sous sa forme réduite, 

Fe(II). Un des problèmes principaux des modèles de chimie aqueuse atmosphérique est d’initialiser 

les concentrations en métaux de transition. Ces résultats vont donc être utilisés afin de contraindre 

des modèles de chimie aqueuse troposphérique et ainsi de mieux comprendre le rôle de la chimie de 

l’aérosol. 

Ces  résultats  constituent  également  une  première  indication  de  la  biodisponibilité  des  apports 

atmosphériques  au  phytoplancton.  La  solubilité  du  fer  et  le  rapport  Fe(II)/Fetd dans  les 

hydrométéores sont en effet  des données nécessaires pour les modèles de cycle  du fer dans les 

océans permettant de mieux comprendre son influence sur la production biologique (Dutkiwicz et 

al., 2003). 

Toutefois, si l'effet du pH est désormais mieux connu, il reste encore d'autres paramètres à tester. Il 

est nécessaire de fournir un effort pour développer des connaissances sur cette chimie du nuage 

grâce à des méthodes originales, aussi bien sur le terrain qu’au laboratoire. 

La suite de ce travail implique donc de faire une étude systématique des paramètres influençant 

l’état redox du fer lors de sa dissolution puis l’évolution de ce rapport en phase aqueuse. 

Le chapitre  1 a montré que la présence de ligands tels  que l’oxalate  par exemple est  supposée 

intervenir dans la dissolution du fer et sa spéciation via la formation de complexes en surface et une 

photoréduction (Zuo et al., 1997). Afin de mieux comprendre l’influence de cette photoréduction, 

j’ai collaboré à la réalisation d’un réacteur photochimique de dissolution à circuit ouvert (thèse en 

cours, Velay), qui nous permet d’entreprendre des simulations de dissolution avec irradiation. Des 

expériences en réacteur de dissolution photochimique sont nécessaires pour étudier l’influence de la 

lumière sur la vitesse de dissolution du fer et sa spéciation.

Selon les connaissances actuelles, l’étude de l’influence des oxydants, et de ligands organiques est 

une priorité dans la suite des expériences à mener.

Une étude visant à évaluer l’impact du fer sur la chimie du nuage grâce à une simulation numérique 

(M2C2)  montre  2  effets  majeurs ;  une  contribution  directe  sur  la  chimie  des  peroxydes  via  la 

photolyse de complexes ferriques et du coup une contribution indirecte sur l’oxydation des COV 

qui est dépendante de la chimie des HxOy. 

En plus des études de laboratoire, l’accent doit donc à l’avenir être mis sur la poursuite en parallèle 

de campagnes de terrain plus longues (permettant des mesures diurnes et nocturnes) avec mesure de 
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la  spéciation  du  fer  et  suivi  de  l’évolution  des  concentration  en  peroxydes  et  autres  espèces 

susceptible d’intervenir sur le cycle du fer. 

A terme  nous  espérons  que  l’ensemble  de  ces  informations  pourront  nous  permettre  de  mieux 

contraindre les modèles de chimie du nuage.
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Annexe 1 :
 Rôle catalytique des métaux traces :

Le Cu, Mn et le Fe ont été identifiés par exemple comme catalyseur de S(IV) dans la phase aqueuse 

atmosphérique.  Cette  catalyse  de  S(IV)  en  S(VI)  à  longtemps  été  controversée.  Mais  une 

contribution  de  l’oxygène  moléculaire  fut  suggérée,  c’est  ainsi  que  Warneck  et  al.,  (1996) 

fournissent la preuve de la participation des radicaux SO4
2- durant l’autooxydation catalysée par le 

fer, des oxydes S(IV). Des études en réacteur à flux ouvert ont montré que la vitesse d’oxydation du 

soufre varie linéairement avec la concentration en Fe(III). Les sulfates et l’acide sulfurique sont des 

produits de ces réactions, contribuant ainsi à l’acidification de la phase aqueuse atmosphérique. Les 

réactions avec le fer en particuliers sont les suivantes :

Fe(OH)2+ + HSO3
- → [Fe(OH)HSO3]+ 

 [Fe(OH)HSO3]+ → Fe2+ + SO3
- + H2O

SO3
-  + O2 → SO5

-

Fe2+ + SO5
- + H2O → Fe(OH)2+ + H SO5

-

Fe2+ + HSO5
- → Fe(OH)2+ + SO4

-

Fe2+ + SO4
- → Fe3+ + SO4

2-

SO5
- + HSO3

- → HSO5
- + SO3

-

SO5
- + HSO3

- → SO4
2-+ SO4

- + H+

SO4
-+ HSO3

- → SO4
2-+ SO3

- + H+

SO5
- + SO5

- → S2O8 
2- + O2

HSO5
-+ HSO3

-+ H+ → 2 SO4
2-+ 3 H+

Dans les milieux pollués la production de sulfates observée est toujours importante (Jacob et 

al., 1986). Il a été suggéré que c’est l’autooxydation du S(IV) par Fe(III) qui pourrait expliquer cette 

production de sulfates (Graedel et al., 1986 ; Conklin & Hoffmann, 1988 ; Jacob et al., 1989). En 

effet, la quantité de fer dans les aérosols d’origines continentales est plus importante que celle des 

régions maritimes (Jaenicke, 1988). Ainsi les réactions de SO2 avec O2 deviennent des réactions 

principales  de production de S(VI) en phase aqueuse atmosphérique (Bott  & Carmihael,  1993). 

Graedel et al. (1986) a ainsi démontré l’implication des métaux de transition dans le phénomène de 

pluies acides. Les métaux de transition sont de la même manière susceptibles d’après Zuo & Hoigné 

(1992) et Weschler (1986) de catalyser la dégradation de composés organiques présents dans les 

eaux atmosphériques.

151



Annexe 2:

Modèle de dissolution

Facteur influençant la dissolution :

Malgré la diversité des matériaux utilisés et le type d’études réalisées (batch réacteur ou 

réacteur en circuit ouvert), la libération des éléments inclus dans des aérosols d’origines terrigènes, 

comme le Fe, Mn, et l’Al, s’est révélée plus complexe que pour ceux d’origines anthropiques. Cette 

libération d’éléments minéraux semble s’opérer en 2 étapes. Après une étape initiale de très courte 

durée (10mn en moyenne),  où la vitesse décroît  très rapidement,  on peut observer une sorte de 

régime stationnaire s’installer, où la vitesse est quasi constante et très faible par rapport à la vitesse 

initiale.  La  dissolution  apparaît  donc être  fonction  du  temps.  Zhuang  (1990),  qui  a  également 

remarqué que pour le fer pratiquement toute la quantité mobilisable en fer était libérée durant ces 10 

premières minutes, a montré que ce phénomène ne dépendait pas de la quantité de fer présent dans 

l’aérosol. Il en a conclu un phénomène de saturation et donc précipitation d’hydroxyde ferrique à 

partir du seuil atteint.

En y regardant de plus près, la première étape a pour particularité de ne pas être congruente. En 

général,  pour  déterminer  une  incongruence,  les  rapports  de  solubilisation  relative  (RSR)  au 

silicium est calculé ainsi: 

RSRj= [j]/[Si]

Où j est un des composés étudiés.

si RSRj<1 : Départ préférentiel de Si/j

si RSRj>1 : Départ préférentiel de j / Si

Si on trace ce rapport en fonction du temps si congruence il y a, la courbe obtenue sera une droite.  

En général, une dissolution non stœchiométrique est observée avec un départ préférentiel en alcalin 

et  alcalino-terreux. Le Silicium a été choisi  car en général,  il  s’agit  d’un constituant  propre du 

réseau cristallin. Dans le cas de goethite ou d’hématite il convient de prendre le Fe et non Si.

La 2ème étape se trouve être en général, congruente et linéaire. La plupart des études expérimentales 

se sont focalisées sur la deuxième étape cinétique plus lente car elle était plus représentative aux 

échelles de temps géologiques. Ces échelles ont permis de mettre en évidence certains paramètres 
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d’influence sur la dissolution. Les principaux étant le pH, la présence de ligands (tout comme dans 

la chimie homogène du fer en phase aqueuse), et les caractéristiques de surface du minéral.

Modèles généraux de mécanisme de dissolution :

.a. Modèle de dissolution par diffusion

L’allure parabolique de certaines études d’altération en laboratoire, a longtemps laissé envisager un 

contrôle par diffusion au travers une couche en surface du solide (Chou et Wollast,  1984). Les 

vitesses de dissolution,  v=kpt-1/2,  permettrait  d’expliquer une étape très rapide.  Schnoor (1990) a 

essayé de décrire un modèle simplifié de couche résiduelle. En fait, si on a un minéral X contenant 

2 éléments A et B, il caractérise une première étape de diffusion rapide de B vers la solution, en 

traversant une couche de surface dépourvu de B. L’épaisseur de cette couche de surface va donc 

augmenter et la vitesse de diffusion va se ralentir. Cette vitesse de diffusion de B va s’égaliser avec 

la vitesse de dissolution de A contrôlée par des réactions de surface à l’interface solide/liquide. Le 

détachement de complexes de surface devient alors l’étape limitante.

La deuxième étape linéaire correspond à un état stable où la dissolution devient congruente, et la 

dissolution  devient  contrôlée  par  des  réactions  à  l’interface  solide/liquide,  qui  implique 

l’effondrement du réseau en surface.

Cette hypothèse est cependant assez surprenante sachant que si on regarde cette hypothèse avec un 

œil  de  chimiste  du  solide,  la  diffusion  dans  un  solide  est  favorisée  par  la  chaleur.  Or  les 

températures  rencontrées  dans  la  chimie  troposphérique  rendent  quasi-impossible  un  tel 

phénomène.

.b. Modèle de réaction de surface :

D’ailleurs, Wollast & Stumm (1990) conteste l’hypothèse de vitesse de libération contrôlée par la 

diffusion après l’avoir eux même mise en avant. Plusieurs études ont montré que s’il existait une 

telle couche elle ne ferait que quelques manomètres d’épaisseur (Petrovich, 1976 ; Berner, 1979 ;). 

Il  a  été  souvent  considéré  que  cette  première  étape  serait  causée  par  des  submicroparticules 

adhérentes  à  la  surface  de  grain.  Selon  asag  (1984),  un  traitement  chimique  préalable  de  ces 

échantillons  diminue considérablement  la  durée de cette  étape.  Pourtant  selon Chou & Wollast 

(1984), Desboeufs (2001) et Samson et al., 2000, une nouvelle étape de dissolution rapide peut être 

induite  par une brusque diminution du pH. D’après les expériences  de KD et Samson,  on peut 

remarquer  qu’en augmentant  le pH et en le rediminuant,  on peut à nouveau recréer cette  étape 
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rapide,  montrant  un  processus  de  protonation/déprotonation  des  groupes  hydroxyles,  ou,  des 

processus de formation  d’un complexe de coordination,  mettant  en jeu un centre  métallique en 

surface et  certains  ligands présents  dans la phase aqueuse.  Ces processus semblent  favoriser  le 

détachement du métal par affaiblissement des liaisons.

La cinétique sera donc limitée par des réactions de surface.  Dans ce cas, on peut écrire que la 

vitesse de libération d’un élément sera proportionnelle à la concentration de sites actifs en surface.

La vitesse s’écrit en général :

v = k A

où

v est la vitesse en mol.L-1,

k la constante de vitesse en mol.m-2.s-1

A le nombre de sites par m2

En intégrant : 

C = kAt + constante

si on considère A constant

A t=0 on a C=0

Donc 

C=k’t

Dans ce cas, on remarque qu’on a une cinétique linéaire comme la deuxième partie de la vitesse de 

dissolution observée.  Plusieurs études basées sur des techniques  d’analyse de surface (diffusion 

d’ion ou spectrométrie d’électron) ont pu vérifier la formation d’une couche résiduelle en surface. 

En l’absence de ligand, la vitesse de libération d’éléments sera proportionnelle à la concentration de 

sites chargés soit positivement X-OH2
+ soit négativement X-O-. La constante d’acidité de X-OH va 

bien sur dépendre de la nature de X ce qui permet d’expliquer une incongruence durant la première 

phase.

c. Mécanisme de dissolution d’oxydes et d’aluminosilicates :

L’altération et la dissolution de sédiment semblent donc être contrôlées par des réactions de surface, 

à  l’interface  solide/liquide.  Les  principaux  réactifs  participant  dans  la  dissolution  de  solides 

minéraux sont H+, OH-, H2O ainsi que les ligands comme l’oxalate. La dissolution est la somme de 

plusieurs réactions chimiques et/ou physiques. Les principales réactions chimiques de surface sont, 
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l’accrochage de certains réactifs sur les sites en surface, qui sont polarisés et qui va ainsi affaiblir  

les  liaisons  M-O,  ainsi  que  la  vitesse  limitant  le  détachement  de  la  surface  de  ces  espèces 

métalliques.

On voit donc qu’il y a régénération complète après détachement dans l’expérience précédente par 

une  rapide  réaction  de  protonation  ce  qui  laisse  supposer  que  le  nombre  de  sites  actifs  reste 

constant,  nous  sommes  alors  dans  des  conditions  quasi-stationnaires.  Donc,  si  on  est  loin  de 

l’équilibre de dissolution, on peut alors écrire :

v = CRS* Dn

où

CRS est la concentration de réactifs en surface

D est la densité surfacique des sites

n est le nombre requis de réactifs pour activer un ion métallique central sur un site de surface.

Lorsque les oxydes de surface sont en contact avec de l’eau, ils sont transformés en oxydes hydratés 

ou en hydroxydes. La charge (qui dépend du pH) de cette surface hydroxylés est la conséquence 

d’un transfert de protons à la surface.

Il y a donc des contributions électrostatiques et chimiques. La contribution électrostatique a été 

intégrée dans des modèles de double couche électrique.

Mais l’interaction entre la surface avec ces espèces (M et L) ne peut être considérée que via des 

interactions  chimiques.  L’importance de la surface de coordination et  cette  dépendance aux pH 

peuvent  être  quantifié  par  la  loi  d’action  de  masse.  Elles  peuvent  s’expliquer  en  considérant 

l’affinité des sites en surface pour l’ion ou le ligand, le pH et les ligands.

Il existe 2 type de dissolutive réductive et non réductive

Le proton polarise la liaison entre M-O. L’adsorption de protons à la surface est en  général très  

rapide (Hachiya et al., 1984). Le détachement de cet ion métallique de la surface est la réaction la 

plus lente. La vitesse de dissolution est donc en général dépendante du pH pour la première. 

Remarque:

Dans certaines conditions alcalines, la déprotonation des groupes hydroxyles peut agir comme un 

ligand et faciliter le détachement du métal central et augmenter la vitesse de dissolution.

Dissolution réductive :

Selon Larsen, (2001), ces mécanismes de dissolution de fer ont été étudiés en détail pour différents 

réducteurs, agents complexant et oxydes de fer. Une grande variabilité de vitesse a été observée 

d’une étude à l’autre (Banwart et al., 1989 ; Sulzberger et al., 1989 ; Dos Santos Alfonso et al., 
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1990 ; Suter et al., 1991 ; Yao & Millero, 1996 ; Nowack & Sigg,1997). En général, ces études se 

sont attardées sur le calcul de vitesse initiale. Dans ce cas, le pourcentage de minéral dissous est  

négligeable et, de ce fait,  on suppose que les propriétés de surface de ces oxydes de fer restent  

constantes.  Les  effets  des  réducteurs  et  les  propriétés  du  cristal  sur  la  vitesse  globale  peuvent 

s’écrire  suivant une loi  générale  de dissolution de minéraux de Christoffersen & Christoffersen 

(1976).

J=-dm/dt=km0 f(m/m0) g(C)

Où

J est la vitesse globale de dissolution

m la quantité en mol de non dissous

t le temps en s.

k la constante de vitesse en s-1

m0 la quantité initiale de cristal en mole

g(C) la fonction de la composition de la solution

f(m/m0) la fraction du minéral qui reste

Pour la vitesse initiale :

m/m0=1 et donc f(m/m0) est considérée comme constante.

g(C) pour Banwart et al.(1989) et Postma (1993) est fixé en mettant de l’acide ascorbique en grand 

excès (>5mM). Dans ce cas, on peut étudier la réactivité de surface sur la vitesse, (m/m0)γ 

Dans ce cas,

J/m0= k’(m/m0)γ

Log (J/m0) =log k’ + γ log (m/m0)

On peut déterminer alors expérimentalement γ et k’; k’ peut varier de 2 ordres de magnitude suivant 

si on dissout de la ferrihydrite (k’=7.10-4s-1) ou de la goethite (5.4.10-6 s-1).

Mais  ce  modèle  ne  peut,  pour  des  raisons  pratiques  de  mesure  de  différence  entre  m  et  m0, 

s’appliquer que dans l’étude de la deuxième partie (sur de longue durée de dissolution).

3.3.1d. Cinétique d’ordre 1
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Les modèles précédents de dissolution où  v=ka ou  v=kt-1/2 ne pouvaient expliquer la forme des 

courbes de dissolution de Desboeufs (2001). Elle a donc tenté de trouver des cinétiques d’ordre 1. 

Xsol→Xaq k

Le scénario précédent semble pouvoir expliquer ce qui se passe durant la dissolution d’aérosol. 
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Annexe 3

Tableau   0  -  57     :   Méthode de mesure du fer et de sa spéciation  

Forme  du  fer 
mesurée

methode  de 
detection

agent de Detection Preconcentration Volume 
déchantillon

Detection Limite Temps de mesure Reference

Iron(II) 
+dissolved iron 

HPLC
FAAS

ferrozine (FZ) C18 colonne 50-250mL 0.1 nmol/kg 12mn Zhuang et  al., 
1995 

Fe(II)+Fe(III) chromatographie 
ionique

4-(2-Pyridyl-azo)-
resorcin

100µL 10µg/L Hofmann  et 
al., 1991 

dissolved Iron 
Iron(II)
Iron(III)

XRF + Mössbauer 
+INAA + EPMA
AAS+IC

Ferrospectral II 5µg/L  pour 
Iron(III)
10µg/L  pour 
Iron(II)

Hoffmann  et 
al., 1996 

total  Fe  +  total 
soluble  Fe  + 
Fe(II)/Fe(III)

FAAS 
Colorimetrie : 
cellule de 10cm 

FZ 10ml nM Zhu  et  al., 
1993 

Fe(II)
Fe(III)

Spectrometrie 1,10-
phenanthrolium 
chloride

Zuo  et  al., 
1995 

Fe(II) HPLC
CE

FZ C18 colonne 100-500mL 0.1nmol/L Yi et al., 1992 

Iron(II) iron(III)
T-Fe

IC
TXRF + GFAAS

Fe-spectroquant  + 
acide ascorbique

GLT  et 
Nucleosil10SA 
colonne

100µL Hoffmann  et 
al., 1997 

Fe(II)
Fe

spectrophotométrie 
: cellule de 5cm 
GFAAS

FZ C18 colonne 50mL 5nM 1-5h  conservées 
dans le noir avant 
analyse

Sedlak  et  al., 
1997 

Fe(II) HPLC FZ C18  Zarbac 
reveersed  phase 
colonne

50µL 20nM Arakaki et al., 
1998 

Fe(II) Fe(III) FAAS
colorimetrie : 

FZ 10nM stockés  24h  dans 
le noir à 4°C

Kieber  et  al., 
2001 



cellule de 10cm
GFAAS

analyses  1  à  2 
heures  après 
cessation  de 
l’évènement 
pluvieux

Fe(II) Fe(III) Spectrometrie DPKBH extraction  liquide-
liquide

4nM >4mn Pehkonen  et 
al., 1992 

Fe(II)
total Fe

colorimetrie
ICP-MS

FZ cf Stookey 1h Siefert  et  al., 
1999 

Fe(II) colorimetrie :  5cm 
cell

FZ 20nM 10cm Siefert  et  al, 
1998 

Fe Fe(II) spectrphotometrie FZ DPKBH 4nM Erel et  al., 
1993 

Iron  species 
determined

detection method Detection 
reagent

Pre-
concentration

Sample Volume Limit Detection measurement 
time

Reference

Iron(II) Colorimetrie PDT Chloroform 25nM Croot  et  al., 
2000 

Iron(II)
Iron(III)

FIA
UV
SAA

2-
Mercaptobenzi
midazole

silica gel (MBI-
SG)

500ml 0.15ppb >5h Bagheri  et  al., 
2000 

Fe(II)
FeTot

Voltametrie
colorimetrie : 
1cm cell

FZ 0.3µM Viollier  et  al., 
2000 

Fe(III) Spectrophotmetri
e

HBDAP 100ml 1.23.10-7 M 45mn Kara  et  al., 
2001 

Fe(III) 
FeTot

Fluorescence pyoverdin sol-gel  glass 
solid  activ 
phases

3ppb 2mn Pulido-Tofino 
et al., 2000 

Fe(II) colorimetrie :10c
m cells (quartz)

FZ C18 column 100ml 0.2nM 7mn Miller  et  al., 
1995 

Fe(II) Colorimetrie : 
5cm cells

FZ 40nM Sivan  et  al., 
1997 

Fe(II) colorimetrie FZ 34nM Spokes  et  al., 



1996 

Fe(II) colorimetrie FZ C18 column 40ml 0.1nM 20mn Blain  et  al., 
1995 

Fe(II) colorimetrie : 
cellule de 10cm

FZ Acetic  acid 
ammonia

10ml µM Zhu  et  al., 
1993 

Fe(II) colorimetrie : 
10cm ; 
chromatography

FZ C18 column 400ml 0.12nmol/kg 10mn O'Sullivan  et 
al., 1991 

Fe(II) colorimetrie FZ C18 Column 400ml
200ml

0.6nM
1.2nM

King  et  al., 
1991 

Felabile Cathodic 
stripping 
voltametrie

1  nitroso-2-
naphtol

Q-NH3 0.49nM Temps  de 
deposition: 240s 

Witter  et  al., 
2000 

Fe(III)  electrode  à 
goutte de Hg

10nitriso-2-
dipyridyl

10ml 0.08nM Fe
0.09nM Fe(III)

Gledhill  et  al., 
1995 

Fe(II) GFAAS 8-
hydroxyquinolin
e

silica-gel réssine 500-900ml ? ? ? ? ? ? ? ? ? Hong  et  al., 
1986 

Fe(II)

Fe(III)

FIA-
chemiluminescen
ce

10nM Pullin  et  al., 
2001 

Fe(II+III) FIC 8 
hydroxyquinolin
e

vinyl  polymer 
gel

40pM 25mn Bowie  et  al., 
1998 

Fe(II)
FeTot

chemiluminescen
ce

silver  reductor 
colonne

270µl 2nmol/dm3

1nmol/dm3
Saitoh  et  al., 
1998 

Fe(II) chemiluminescen 200µl  injection 5ml 0.06-0.15nM O'Sullivan  et 



ce volume al., 1995 

Fe(III) chemiluminescen
ce

8-quinolonol chelating resine 20ml 0.05nM Obata  et  al., 
1993 

Fe(II) FIA-CL brillant 
sulfoflavin

colonne 
échangeuse  de 
cation

4.4ml 0.45nM Elrod  et  al., 
1991 

Fe(II)
Fe(III)

detection 
opto-
electrochimique

acide 
sulfosalicylique

5.µM Fe(II)
0.43µM Fe(III)

Haghighi et al., 
1997 

Fe(II) FIA-CL luminol 8-
hydroxyquinolin
e resin

100pM Powell  et  al., 
1995



Annexe 4
Préparations des solutions :

Ferrozine 6.10  -3   M   : La solution est préparée en salle blanche : 0.62 g de ferrozine dans 200 

ml d’eau Milli-Q acidifiée. On utilise une ferrozine purifiée fournie par le fabricant (sigma).

Hydroxylamine à 100 g/l : La solution est préparée en salle blanche : 10 g d’hydroxylamine 

Fluka dissous dans 100 ml d’eau Milli-Q acidifiée.  L’hydroxylamine  est  un composé très 

réducteur qui est donc utilisé pour préparer les solutions de Fe(II) ainsi que les étalons. Pour 

la décontamination des résines on diluera 100 fois cette solution.

Solution de fer 100 ppb : On prépare tout d’abord une solution à 1g/l : 1 g de limaille de fer 

est attaqué par de l’HCl 30/100 en excès ; on complète avec de l’eau distillée jusqu'à 1L. On 

prélève 1ml de cette solution et on complète à 1L : on a ainsi une solution à 1ppm.

En fait :

Masse exacte pesée : 1.0167g

on obtient donc une solution à 1016.7ppm diluée 1000fois :1.0167ppm

En diluant 10 fois cette dernière , on a une solution de 100ppb.

j’ai mis exactement 25.1ml de 1.0167 ppm dans 251ml .

Nous obtenons ainsi une solution de concentration 0.10167ppm ; soit101.67ppb.

Chaque solution de fer préparée a été acidifiée à 1/100.

Préparation de la solution mère en Fe(II) de 100ppb et en Fe(III) de 1ppm : 

On prépare tout d’abord 1 l d’une solution de Fe(II) à 10-3 M :

- on dissous 0.392 g de sel de Mohr (FeSO4, (NH4)2SO4, 6 H2O) Normapur Prolabo dans une 

fiole de 1000 ml

- on ajoute 10 ml d’acide sulfurique 10 M en se plaçant sous une hotte et en disposant la fiole  

dans un cristallisoir rempli d’eau froide.



- on complète le volume avec de l’eau permutée

Le pH égal à 1 de cette solution permet de conserver les ions Fe2+ sous forme réduite. La 

solution est conservée au réfrigérateur.

On obtient en prélevant 1ml de cette solution mère que l’on complète à 558ml avec de l’eau 

Milli-Q une solution de 100ppb de Fe(II)

Une solution mère de Fe(III) (M=55.8 g/mol)  à 10 ppm a été préparée à partir de FeCl3,6H2O

 (M=270.3 g/mole).

Cette solution est alors à son tours, diluée 10 fois.

Sa concentration  en fer est donc  de 1ppm.



Annexe 5

Figure   0  -  57     : Distillation d’un mélange liquide homogène méthanol-eau  



Annexe 6 :
Minéralogie :

Pourtant selon les travaux de Pauling, la distance des liaisons Si-O est de 1.6 Å, or la somme 

du rayon de O2- (1.40 Å) et de Si (+IV) (0.41 Å) est de 1.81 Å, la liaison Si-O est donc 

fortement covalente. En fait une hypothèse possible est la suivante : le diamètre de l’ion Al3+

( 0.51Å) étant très proche de celui de Si (+IV) (0.42 Å), il peut se substituer au silicium dans 

les argiles, or les liaisons Al-O-Si sont plus faibles que les liaisons Si-O-Si. Bien que l’Al3+ 

soit  l’ion  le  plus  souvent  rencontré  comme  substituant  de  l’ion  Si4+,  on  peut  également 

rencontrer du Fe3+, ou Ti4+. Cette substitution crée un déséquilibre de charges qui doit être 

compensé par des cations. C’est le diamètre de l’ion qui déterminera s’il peut se loger dans les 

cavités ; On peut alors trouver des ions alcalins et alcalino-terreux. Lors de dissolution le 

départ rapide des alcalins et alcalino-terreux, il va y avoir un appauvrissement de la couche en 

surface qui va déstabiliser le réseau et entraîner une libération de Al3+, l’étape plus lente sera 

l’attaque des liaisons Si-O-Si.



 Annexe 7

Tableau   0  -  58     : Résumé des résultats     :  

Pour toutes les expériences sont données les vitesses de dissolution en mol/min., la solubilité et le 

rapport Fe(II)/Fetd.

Résultats obtenu pour les expériences de dissolution de 20mg de Loess à différents pH :

Dmoy=21ml/min

.               

loess

T=28°

C pH=2  

loes

s

T=18°

C

pH=

2,16  loess

T=22,5°

C

pH=3,

7  loess

T=18°

C

pH=4

,77  

t v solubilité 

Fe(II)/F

e t v

solub

ilité Fe(II)/Fe t v

solubi

lité 

Fe(II)

/Fe t v

solub

ilité 

Fe(II)

/Fe

4,5

3,96E-

09 0,01% 3,25

2,79E-

09

0,01

% 63,50% 2,8

3,94E-

10

0,00

%

29,94

% 3,1

3,28E-

10

0,01

%

41,88

%

5,5

5,79E-

09 0,03% 45,36% 5,25

2,79E-

09

0,03

% 66,30% 7

3,94E-

10

0,01

%

66,40

% 5,1

3,28E-

10

0,01

%

27,73

%

8

2,34E-

09 0,06% 47,96% 8,25

1,76E-

09

0,05

% 69,65% 9

2,17E-

10

0,01

%

62,20

% 7,75

5,77E-

10

0,01

%

29,96

%

10

2,81E-

09 0,08% 52,27% 10,5

1,22E-

09

0,07

% 93,67% 11

1,87E-

10

0,01

%

36,83

%

11,2

5

5,24E-

10

0,02

%

24,22

%

14,15

1,29E-

09 0,11% 58,29% 14

8,88E-

10

0,08

% 87,79% 15,75 nd

0,01

% nd

14,2

5

5,53E-

10

0,03

%

27,51

%

15,75

1,33E-

09 0,12% 73,46% 16,8

1,13E-

09

0,09

% 82,33% 18,25

4,55E-

10

0,02

% nd

18,2

5

4,20E-

10

0,03

%

22,53

%

18,75

1,63E-

09 0,14% 62,62% 19

6,10E-

10

0,10

% 76,42% 22,5

1,72E-

10

0,02

% nd

21,7

5

3,05E-

10

0,04

%

22,81

%

22

1,34E-

09 0,16% 58,88% 23

8,27E-

10

0,11

% 76,01% 26 nd

0,02

% nd

26,2

5

3,02E-

10

0,04

%

35,53

%

25,1

1,52E-

09 0,17% 62,96% 25,8

9,08E-

10

0,12

% 75,62% 30

4,44E-

11

0,02

% nd 31,5

2,81E-

10

0,05

%

30,26

%

30

1,54E-

09 0,20% 75,59% 30

5,31E-

10

0,13

% 72,34% 45

1,77E-

10

0,03

% nd 45

2,29E-

10

0,06

%

14,58

%

45

1,19E-

09 0,28% 69,56% 45,5

7,47E-

10

0,16

% 63,96% 55

1,14E-

10

0,04

% nd 60

1,80E-

10

0,07

%

32,63

%

60

1,09E-

09 0,34% 77,66% 60

7,45E-

10

0,20

% 71,26% 88

2,36E-

10

0,06

%

47,79

% 75

1,69E-

10

0,08

%

39,19

%

Résultats obtenu pour les expériences de dissolution de 20mg de Vermiculite à différents pH :

Dmoy=19ml/min.  pour  les 

expériences sur la vermiculite           

 

T=24.

5°C

pH=2.

01   

T=24.5

°C pH=2.1   

T=24.5

°C pH=3.7   

T=22

°C

pH=

4.7

t v

solubi

lité 

Fe(II)

/Fe t v

solubilit

é 

Fe(II)/F

e t v

solubilit

é 

Fe(II)/F

e t v

solub

ilité 

5

4,52E

-08

0,19

%

99,61

% 4,5

2,09E-

08 0,06% 95,94%

2,

08

1,01E-

08 0,01% 94,19%

6,1

6

4,49E

-10

0,02

%
7 4,52E 0,52 99,75 6 1,21E- 0,15% 96,25% 7, 1,01E- 0,20% 96,80% 8,1 4,49E 0,02



-08 % % 08 25 08 6 -10 %

9

2,96E

-08

0,80

%

99,59

% 8

9,17E-

09 0,23% 96,40%

9,

4

4,07E-

09 0,26% 92,41%

10,

16

8,06E

-10

0,02

%

11

2,34E

-08

0,99

%

100,0

0% 10

9,04E-

09 0,29% 96,02%

14

,7

3,12E-

09 0,33% 83,64%

12,

16

7,27E

-10

0,03

%

13

1,86E

-08

1,14

%

99,99

%

13,

5

8,96E-

09 0,41% 97,00%

20

,5

1,55E-

09 0,38% 74,49%

14,

16

8,01E

-10

0,03

%

21

1,76E

-08

1,67

%

99,88

% 16

8,57E-

09 0,49% 98,41%

22

,7

1,60E-

09 0,39% 99,79%

16,

16

7,54E

-10

0,04

%

23

2,22E

-08

1,81

%

99,99

% 22

7,53E-

09 0,66% 97,46%

28

,3

1,77E-

09 0,42% 99,88%

18,

16

1,04E

-09

0,05

%

25

2,64E

-08

1,99

%

100,0

0%

25,

2

6,75E-

09 0,74% 98,15%

32

,3

2,20E-

09 0,45% 78,48%

20,

16

9,65E

-10

0,05

%

30

2,37E

-08

2,44

%

99,99

%

30,

2

7,07E-

09 0,87% 97,60% 40

3,51E-

09 0,53% 83,21%

25,

16

7,57E

-10

0,07

%

40

2,10E

-08

3,25

%

99,98

% 45

4,56E-

09 1,18% 97,78% 50

4,09E-

09 0,67% 89,31%

30,

16

8,63E

-10

0,08

%

50

2,06E

-08

4,01

%

100,0

0% 60

2,71E-

09 1,38% 97,23%

45,

25

8,36E

-10

0,13

%

 60

4,98E

-10

0,17

%

Résultats obtenu pour les expériences de dissolution de 20mg d’Hématite à différents pH :

Dmoy= 19ml/min.      
hématite T=26.2°C pH=2 H2SO4  T=26.2°C pH=4,7
t v solubilité Fe(II)/Fe t v solubilité 
2,5 2,92E-09 0,001% 61,68% 3 2,04E-10 0,000%
4,5 9,22E-10 0,003% 62,16% 5 2,04E-10 0,000%
6,75 1,40E-09 0,004% 62,18% 7 2,29E-10 0,000%
8,5 7,68E-10 0,005% 62,13% 9 3,17E-10 0,001%
11,5 1,03E-09 0,006% 62,13% 12 2,21E-10 0,001%
14,5 1,19E-09 0,007% 62,16% 14 2,81E-10 0,001%
16,5 7,94E-10 0,008% 54,44% 16,5 2,88E-10 0,001%
20 1,11E-09 0,010% 62,15% 19 3,20E-10 0,002%
26 7,23E-10 0,012% 63,71% 25 2,42E-10 0,002%
30 7,07E-10 0,013% 61,99% 30,25 2,13E-10 0,003%
45 7,91E-10 0,018% 63,76% 45 2,80E-10 0,004%
60 3,64E-10 0,022% 61,95% 60 3,34E-10 0,006%



Résultats obtenu pour les expériences de dissolution de 20mg de Goethite à différents pH :

Dmoy=19ml/min. Goethite         
 T=29°C pH=2   T=22°C pH=2.7   T=22°C pH=3.7H2SO4
t v solubilité Fe(II)/Fe t v solubilité Fe(II)/Fe t v solubilité 
3 4,2406E-09 0,002% 80,05% 6 9,0025E-10 0,000% 63,24% 2,5 1,2382E-09 0,001%
5 1,164E-09 0,004% 75,03% 8 9,0025E-10 0,001% 52,66% 4,5 1,2382E-09 0,002%
7 1,1665E-09 0,005% 75,68% 10 1,9411E-09 0,002% 94,62% 6,75 5,5944E-11 0,003%
9 1,0892E-09 0,006% 75,55% 12,25 5,7691E-10 0,004% 75,64% 8,5 3,8369E-10 0,003%
10 9,6285E-10 0,007% 75,93% 15 7,1554E-10 0,004% 71,85% 11,5 1,1923E-10 0,003%
13 1,1195E-09 0,008% 73,26% 17 9,241E-10 0,005% 69,11% 14,5 2,1804E-10 0,004%
15 9,4551E-10 0,009% 77,69% 21 1,0383E-09 0,007% 61,96% 16,5 2,2738E-10 0,004%
20 9,5232E-10 0,011% 67,55% 23,25 4,5118E-10 0,008% 84,00% 20 5,6666E-10 0,005%
25 6,7961E-10 0,013% 79,53% 25,25 6,8867E-10 0,008% 85,93% 26 1,9248E-10 0,005%
30 3,8621E-10 0,014% 31 8,6101E-10 0,010% 81,66% 30 3,8785E-10 0,005%
45 1,3907E-09 0,020% 68,70% 45 5,9339E-10 0,015% 62,85% 45 6,7719E-10 0,009%
60 1,2748E-09 0,029% 65,78% 60 1,0528E-09 0,020% 71,84% 60 3,6526E-10 0,012%

Résultats d’ICP-AES : Les valeurs données sont des concentrations en ppb (µg/L) :

Vermiculite pH=2.01        
t en min Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
 589,592 285,213 317,933 407,771 230,424 260,569 396,152 324,754
     
4 178,58 1181,36 1468,34 8,08 164,23 2,76 28,04 nd
6 89,25 948,54 1082,44 5,77 110,57 2,76 24,98 nd
8 104,18 727,56 846,24 4,43 85,34 2,41 21,11 0,06
10 52,40 574,03 604,93 3,34 71,04 2,10 19,57 0,06
12 38,26 422,41 416,74 nd 58,89 1,70 14,93 0,13
15 28,33 366,44 317,82 1,99 57,31 1,60 13,77 0,03
19,5 56,67 454,81 375,76 2,30 57,04 1,94 36,50 0,10
22 32,71 402,78 317,38 2,05 56,46 1,93 27,68 nd
24 nd 361,01 264,94 1,81 54,06 1,77 24,69 0,01
26 22,19 329,62 217,45 1,60 52,71 1,70 26,85 nd
45,25 10,14 179,92 30,13 0,48 31,68 1,10 68,88 nd

Vermiculite pH=2.1        
t Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
     
3,75 94,43 1108,94 1532,55 6,88 157,45 2,29 10,88 1,87
5,5 59,15 820,15 1061,05 4,95 119,30 2,02 8,84 1,44
7,25 38,33 586,37 729,62 3,54 89,02 1,70 7,61 1,35
9 28,64 445,11 560,58 2,73 68,45 1,49 6,53 1,32
10,75 22,39 356,37 418,12 2,19 55,47 1,35 4,58 1,34
13 18,03 284,23 333,43 1,80 46,49 1,21 4,37 1,30
14,75 16,97 241,26 269,95 1,56 39,68 1,20 9,14 1,46
16,5 14,14 214,77 237,07 1,42 nd 1,05 3,75 1,64
18,25 12,69 214,15 227,63 1,39 35,44 1,09 3,07 1,28
20 11,57 199,19 207,99 1,30 32,71 1,08 3,27 1,46
21,75 10,97 182,34 185,82 1,21 30,41 1,03 2,86 1,31



23,25 9,87 171,30 171,53 1,15 28,84 1,02 3,03 1,31
25 9,19 163,40 160,62 1,10 27,69 1,02 2,93 1,28
31,75 34,33 173,28 260,71 1,22 27,26 1,14 5,27 1,45
43 18,08 3528,25 179,87 1,25 40,33 14,25 nd 1,45
60 1,98 96,32 14,37 0,37 3,26 0,72 60,10 1,24
Vermiculite pH=4.7        
t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
 589,592 285,213 317,933 407,771 230,424 260,569 396,152 324,754
     
6,16 39,69 109,00 190,47 0,95 9,58 0,18 3,13 0,71
8,16 16,74 89,51 125,25 0,71 8,47 0,16 1,27 0,17
10,16 10,39 73,16 100,13 0,56 7,16 0,12 1,23 0,10
12,16 4,64 54,68 70,16 0,39 5,75 0,10 0,36 0,06
14,16 3,72 44,58 56,91 0,31 4,99 0,10 1,00 0,12
16,16 4,14 36,79 45,92 0,26 4,10 0,08 0,35 0,18
18,16 2,81 29,61 35,54 0,20 3,50 0,09 0,99 0,26
20,16 1,65 26,96 30,17 0,18 3,24 0,07 0,37 0,29
25,16 1,32 21,41 22,43 0,13 2,73 0,07 0,82 0,23
30,16 2,58 17,64 18,77 0,11 2,47 0,05 0,83 0,08
45,25 0,38 14,51 13,37 0,09 2,21 0,05 0,71 0,16
60 0,27 12,89 11,32 0,07 2,16 0,09 0,82 0,12
Loess 
pH=2         
t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
     
4 3506,98 526,48 2250,80 42,79 17,29 8,26 643,17 2,39
6 1062,93 234,23 825,57 18,81 13,58 5,22 439,86 1,78
7,75 474,06 133,84 405,02 10,36 11,44 3,76 326,50 1,62
9,5 233,21 88,40 219,70 6,38 10,63 3,08 270,27 1,54
11,25 115,99 57,89 120,63 3,94 9,07 2,37 208,95 1,50
13 67,42 46,03 78,99 2,88 8,47 2,15 187,19 1,43
14,75 40,44 36,99 53,63 2,18 7,67 1,93 163,43 1,36
16,5 28,51 32,12 45,09 1,82 7,06 1,79 147,71 1,38
18,25 20,45 28,48 32,88 1,54 6,49 1,66 133,80 1,35
20 17,17 27,21 29,34 1,41 6,33 1,65 127,76 1,34
21,75 14,07 24,74 25,19 1,26 5,88 1,52 117,34 1,35
24 10,60 21,61 20,03 1,09 5,09 1,37 100,23 1,30
26,25 9,31 19,38 17,81 0,97 4,48 1,26 87,34 1,32
28,5 8,49 20,63 16,02 0,91 4,24 1,24 82,89 1,30
31 7,54 18,20 14,52 0,87 3,91 1,19 77,49 1,27
43 6,58 13,06 8,33 0,63 2,54 0,97 52,98 1,28
60 3,51 12,14 5,85 0,53 1,77 0,91 37,75 1,26

       



Loess pH=2.16
t  en 
min. 

Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu

 589,592 285,213 422,673 407,771 230,424 257,61 396,152 324,754
     
5 2372,69 497,16 1737,78 40,74 24,47 9,11 799,29 1,27
7 660,17 201,80 566,91 15,70 18,64 5,15 508,80 0,66
9 222,36 99,27 214,92 6,58 13,52 3,17 327,20 0,22
11 92,14 61,08 98,31 3,43 10,48 2,36 238,34 0,32
15,75 45,09 45,07 56,61 2,08 8,55 1,96 189,76 0,28
18,25 24,57 35,99 36,45 1,39 6,93 1,70 152,33 0,17
22,5 16,81 28,86 29,33 0,97 5,32 1,37 116,51 0,10
26 9,16 25,71 18,50 0,74 4,46 1,25 100,78 0,00
30 7,00 21,35 13,56 0,52 3,19 1,04 74,53 0,09
45 5,48 19,41 11,12 0,43 2,58 0,94 63,28 0,10
55 2,76 14,67 5,02 0,24 1,40 0,71 39,66 0,04
88 1,11 9,11 1,85 0,09 0,41 0,43 18,84 0,04

Loess pH=4.7        
t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
      
3,25   821,22 sat 5,04 3,09 5,96 0,13
5,25 689,02 127,44 419,75 8,95 5,51 2,46 4,08 0,80
8,25 122,97 39,40 76,69 2,42 3,82 1,23 nd 0,45
10,5 50,88 19,87 20,75 1,00 2,84 0,82 nd 0,34
14 17,27 16,20 15,00 0,65 3,48 0,82 nd 0,30
16,75 15,63 7,83 2,04 0,26 1,73 0,44 nd 0,48
 187,18 nd nd nd nd nd 0,15
23 6,90 8,54 nd 0,24 2,13 0,49 nd 0,18
25,75 6,67 6,82 nd 0,18 1,62 0,41 nd 0,52
30 21,52 5,20 nd 0,10 1,14 0,36 nd 0,37
45,5 nd 5,69 10,21 0,11 0,81 0,36 nd 0,90
60 8,14 3,98 nd 0,01 0,58 0,26 nd 0,18

Goethite pH=2        
t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
 
4 17,68 6,61 44,03 1,00 Satur? 10,72 4,96 17,43
5,75 9,50 4,22 19,45 0,70 23,80 7,44 3,58 10,89
7,5 6,51 12,99 13,56 0,56 Satur? 5,19 7,01 7,17
9,25 5,02 4,77 10,60 0,48 11,10 3,68 3,34 4,67
11 3,61 1,74 7,39 0,43 8,42 2,77 1,63 3,34
12,75 2,74 1,41 4,94 0,40 6,92 2,24 1,55 2,55
14,25 2,66 1,27 4,32 0,38 6,13 1,96 1,44 2,34
16 2,06 1,17 3,45 0,37 5,38 1,71 1,16 2,13



17,75 2,13 10,01 3,28 0,36 4,91 1,54 4,83 1,97
19,5 2,25 1,06 2,47 0,36 4,41 1,39 1,74 1,85
21,25 1,64 0,89 1,15 0,34 3,81 1,18 1,28 1,68
23 1,30 0,76 0,42 0,33 3,55 1,09 1,05 1,62
24,75 1,42 3,27 0,73 0,33 3,50 1,05 1,82 1,58
26,5 1,48 0,70 0,57 0,33 3,22 0,98 0,86 1,55
30 1,91 0,85 1,15 0,33 2,69 0,79 1,80 1,46
45 2,10 8,55 4,09 0,34 2,67 0,75 5,11 1,46
60 1,19 2,70 0,44 0,32 2,19 0,67 2,37 1,41
Goethite pH=4,7        
t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
 589,592 285,213 422,673 407,771 230,424 260,569 396,152 327,396
 
5 19,65 3,04 0,71 0,82 57,33 2,88 0,92 3,88
7 9,68 1,03 0,37 0,65 51,72 2,14 0,79 2,59
9 4,13 0,03 0,30 0,43 37,12 1,38 -0,02 1,68
11 1,97 -0,26 0,23 0,31 28,05 0,92 0,47 1,27
13 2,92 -0,41 0,23 0,24 23,54 0,66 0,79 1,45
15 0,36 -0,51 0,41 0,20 20,00 0,50 0,60 0,48
18 0,22 -0,60 0,24 0,17 17,01 0,38 0,13 0,73
20,75 0,34 -0,68 0,20 0,15 15,35 0,32 0,11 0,78
25 1,02 -0,64 0,19 0,13 13,26 0,25 0,12 -0,05
30 -0,68 -0,65 0,18 0,10 11,86 0,23 -0,12 0,63
45 0,12 -0,58 0,35 0,08 8,46 0,17 0,88 0,56
60 -0,53 -0,70 0,04 0,06 7,06 0,14 0,39 0,08

Hématite pH=2        
 t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
 
2,75 5,32 5,51 45,41 0,39 0,50 1,56 5,36 1,74
4,5 2,93 2,90 36,96 0,36 0,41 1,28 5,29 1,38
6,25 1,90 1,65 9,41 0,32 0,36 0,98 3,57 1,35
7,75 1,12 1,08 4,47 0,30 0,30 0,84 2,42 1,26
10 1,10 1,02 6,24 0,31 0,36 0,77 3,77 1,27
11,75 1,17 0,83 4,54 0,30 0,33 0,72 2,07 1,26
13,5 1,35 0,91 3,14 0,30 0,31 0,71 2,00 1,26
15,25 1,12 0,74 0,80 0,30 0,28 0,69 2,06 1,26
16,75 0,98 0,76 3,69 0,30 0,33 0,67 1,99 1,27
18,25 1,00 0,85 4,98 0,30 0,32 0,66 1,89 1,26
20 0,99 0,82 3,52 0,30 0,35 0,63 1,52 1,24
21,75 0,96 0,79 3,69 0,30 0,32 0,64 1,60 1,25
23,5 1,08 0,73 2,93 0,30 0,31 0,61 1,48 1,26
25,25 0,98 2,07 0,63 0,30 0,30 0,60 1,70 1,26
30 0,92 0,66 0,01 0,30 0,31 0,57 1,61 1,25
45 0,95 0,64 1,35 0,30 0,28 0,57 1,56 1,24
60 0,96 0,66 0,28 0,29 0,24 0,55 1,17 1,25
90 0,92 3,01 0,67 0,30 0,27 0,52 2,42 1,25
Hématite pH=4,7        
t en min. Na Mg Ca Sr Ba Mn Al Cu
 589,592 285,213 317,933 407,771 230,424 257,61 396,152 324,754
 
3 16,76 2,94 21,01 0,11 0,06 0,53 0,93 0,65
5 2,09 0,75 3,30 0,02 0,09 0,34 0,15 0,15
7 5,58 0,45 3,66 0,02 0,05 0,21 0,21 0,00
9 1,51 0,37 2,22 0,02 0,05 0,19 0,04 0,05



12 3,59 0,31 4,15 0,02 0,07 0,12 0,15 0,05
14 1,32 0,25 1,11 0,01 0,07 0,11 0,15 0,01
16,5 2,57 0,18 1,63 0,01 0,07 0,10 0,01 0,28
20 3,86 0,29 3,28 0,02 0,10 0,10 0,09 0,22
25 1,51 0,36 2,65 0,02 0,09 0,09 -0,03 0,09
30 0,17 0,08 0,69 0,00 0,08 0,08 -0,41 0,00
45 3,49 0,13 2,94 0,01 0,08 0,08 0,04 0,14
60 2,69 0,09 2,38 0,01 0,07 0,06 0,19 0,00



Annexe 8:

Modification de la spéciation en phase dissoute

Tableau   0  -  59     : Résultats des simulations  

Résultats des expériences réalisées dans les conditions suivantes :

[Fetd]i = [Fe(III)]i = 4.10-7M, [Cutd]i = [Cu(I)]i = 2,75.10-8M,  [Mntd]i = [Mn(III)]i = 2.10-7M. La 

concentration en oxygène dissous est prise égale à 3.10-4M, valeur typiquement rencontrée dans 

l'eau nuageuse.

Temps  en 

secondes Fe2+ FeOH+ Fe3+ FeOH2+ Fe(II)/Fetd

0 0 0 1,06E-09 0,0000004 0,00%
1,21E-03 1,34E-09 4,23E-17 2,09E-07 1,91E-07 0,33%
30 2,31E-07 7,60E-15 9,04E-08 7,26E-08 57,68%
60 2,39E-07 7,23E-15 8,73E-08 8,08E-08 59,76%
90 2,06E-07 7,05E-15 9,60E-08 8,87E-08 51,55%
120 1,94E-07 5,89E-15 1,10E-07 9,59E-08 48,42%
150 1,80E-07 5,62E-15 1,17E-07 1,10E-07 45,03%
180 1,78E-07 5,37E-15 1,19E-07 1,12E-07 44,47%
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Résultats des expériences réalisées dans les conditions suivantes :

[Fetd]i = [Fe(III)]i = 4.10-7M, [Cutd]i = [Cu(I)]i = 2,75.10-8M,  [Mntd]i = [Mn(II)]i = 2.10-7M. La 

concentration en oxygène dissous est prise égale à 3.10-4M, valeur typiquement rencontrée dans 

l'eau nuageuse.



Temps  en 

secondes Fe2+ FeOH+ Fe3+ FeOH2+ Fe(II)/Fetd

0 0 0 1,06E-09 0,0000004 0,00%
1,21E-03 1,34E-09 4,23E-17 2,09E-07 1,91E-07 0,33%
30,00001 2,52E-07 7,71E-15 7,35E-08 7,07E-08 63,55%
60 2,78E-07 8,58E-15 6,29E-08 5,97E-08 69,41%
90 2,78E-07 8,58E-15 6,29E-08 5,97E-08 69,41%
120 2,78E-07 8,58E-15 6,29E-08 5,97E-08 69,41%
150 2,78E-07 8,58E-15 6,29E-08 5,97E-08 69,41%
180 2,78E-07 8,58E-15 6,29E-08 5,97E-08 69,41%
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ANNEXE 9
DOSAGE DES SOLUTIONS.

 DOSAGE DE LA SOLUTION MERE EN EAU OXYGENEE

L’importance de H2O2 dans cette série d’expériences nous impose de connaître sa concentration le 

plus précisément possible.

H2O2 étant très sensible aux réactions avec les métaux ainsi qu’à la lumière, il est nécessaire de 

déterminer son titre lors de chaque utilisation.

PREPARATION DES SOLUTIONS NECESSAIRES AU DOSAGE DE H2O2.

Pour ce dosage, différentes solutions ont due être préparées :

Une solution de I2 à 0.05 M, faite a partir d’une solution étalon contenue dans une ampoule que l’on 

a complétée à 1L dans une fiole jaugée.

Une solution de KI, obtenue par dissolution de 33.202 g de KI dans 200 mL d’eau permutée.

Une solution de H2O2 à 0.1 M dont on désire déterminer la concentration exacte. Pour réaliser cette 

solution on dispose déjà d’une solution à 30%, de masse molaire M=34.01 g/mol et pour laquelle  

1L correspond à 1.11 kg. Sa concentration théorique est donc de 9.79 mol/L. Il faut donc prélever  

10.21 mL de cette solution mère puis compléter à 1 L avec de l’eau Milli-Q de façon à obtenir notre 

solution de H2O2 à 9.79 *10-2 M.

Une  solution  de  thiosulfate  à  0.1  M,  obtenue  en  diluant  24.817  g  de  thiosulfate  de  sodium 

(M=248.17g) dans un litre d’eau permutée.

DOSAGE DE LA SOLUTION DE THIOSULFATE PAR LE DIODE.

Le thiosulfate,  qui est un réactif  susceptible d’évoluer, étant la solution 

utilisée pour le dosage de l’eau oxygénée, il est impératif de connaître sa 

concentration exacte, et donc de réaliser son dosage par I2.

Les équations de ce dosage sont les suivantes :

2 S2O3
2-  →  S4O6

2-  +  2 e-

I2  +  2 e-  →  2 I-

2 S2O3
2-  +  I2  →  S4O6

2-  +  2 I-

I  2

S  2  O  3  
2 -      



Soient Ci et Vi, les concentrations et volumes de l’espèce i.

Il vient donc pour la concentration du thiosulfate :

Cthiosulfate = (2 * Cdiode * Vdiode ) / Vthiosulfate

Le volume moyen de thiosulfate versé est de 11.1 mL pour un volume de diode de 10.85 mL ce qui 

nous permet de déduire une concentration de 9.8 * 10-2 M pour la solution de thiosulfate.

                                                              

DOSAGE DE LA SOLUTION DE H2O2 PAR LE THIOSULFATE.

Pour réaliser ce dosage on prépare une solution contenant le mélange suivant :

 H2O2 à doser.

 Environ 10 gouttes de KI à 1 M.

 H2SO4 10%.

On fait ensuite chauffer ce mélange jusqu’à l’obtention d’une solution rouge-orangée que l’on peut 

maintenant doser par le thiosulfate dont la concentration a été prédéterminée.

Les équations de ce dosage sont les suivantes :

H2O2  +  2 KI  →  I2  +  2 KOH

I2  +  2 Na2S2O3  →  Na2S4O6  +  2 NaI

La concentration de H2O2 est donc donnée par :

CH2O2 = Cthiosulfate * Vthiosulfate / 2 V H2O2

Pour un V H2O2 de 11.68 mL le volume équivalent moyen de thiosulfate 

versé est de 19.1 mL ce qui donne pour la solution de H2O2, une concentration de 8.4*10-2M.

 

     H  2  O  2      
  +  K  I

  +   H  2  S  O  4

S  2  O  3  
2 -      



PREPARATION DES SOLUTIONS DU DOSAGE DE H2O2.

 COMPOSITION

Solution Composition Concentration
Débit

 (mL/min)
Réactif  de 

conditionnement

ajusté                      à  

pH=5,5- 6

KHPhthalate

EDTANa4

CH2O

NaOH 1M

0.02 M

8.4*10-4 M

5*10-3 M

VNaOH = 9 mL

0,16

Réactif  de 

fluorescence

ajusté                      à  

pH=5,5- 6

KHPhthalate

acide .p-hydroxyphenylacetic

8  unités  purpurogalin  de 

peroxydase / mL de réactif

NaOH 1M

0.085M

3*10-3M

VNaOH = 38mL

0,16

soude 1 M 0,16

Tableau   0  -  60  : Compositions des solutions utilisées lors de l’analyse de H  2O2

Les réactifs sont préparés à partir des masses calculées ci-dessus. Après avoir introduit la quantité 

exacte dans une fiole de 250 mL, on complète avec de l’eau Milli-Q. En effet, le travail analytique 

sur H2O2 impose que toutes les solutions soient préparées avec de l’eau stérile et sans impureté 

ionique pour ne pas le décomposer.  De plus, les flacons en verre de 250 mL ainsi que toute la 

verrerie utilisée ont dû subir un protocole de lavage très strict pour être ultra propre.  



 PREPARATION

Concentration
M

(g/mol)

Volume

(mL)

Masse

(g)
KHphtalate 0.02 M 204.2 250 1.0210
KHphtalate 0.085 M 204.2 250 4.3392
POPHA 3*10-3 M 152.1 250 0.1141
Peroxydase 8u/mL 250 8.33*10-3

EDTANa4 8.4*10-4 M 407.2 250 0.0855
CH2O 5*10-3 M 30 250 0.0375
NaOH 1 M 40 1000 40.000

Tableau   0  -  61     :   Masse nécessaire à la préparation des solutions.  

 PROPRIETE DES REACTIFS

Le réactif de conditionnement sans catalase:

L’Hydrogénophtalate  de  potassium  (KHphtalate  ,C8H5KO4)  a  pour  fonction  de  tamponner  la 

solution. On ajoute de la soude (NaOH 1M) en quantité nécessaire pour amener le pH de la solution 

à environ 6 ; ce qui correspond au domaine d’efficacité maximum pour les deux enzymes.

Pour éviter le contact prolongé de la solution avec l’extérieur et donc de minimiser les risques de 

contamination, il faut déterminer au préalable sur un autre échantillon la quantité exacte de soude à 

introduire afin d’être dans la bonne gamme de pH. Ainsi, pour 55.8 mL de solution, le volume de 

NaOH nécessaire est de 1.05 mL

L’Acide  Ethylène  Diamine  Tétracétique  (EDTANa4)  est  utilisé  pour  ses  propriétés 

complexantes;  il  a  pour  but  de  séquestrer  les  éventuelles  particules  métalliques  qui  pourraient 

interagir avec H2O2 et donc le dégrader.

Le Formaldéhyde (CH2O), est introduit dans l’analyseur pour éliminer les interférences avec 

SO2. Il piège HSO3
-   pour former l’acide hydroxyméthylsulfonique  (HOCH2-SO3H). En effet, la 

réaction entre H2O2 et le SO2 (en faite avec le HSO3
-  ) est très rapide. Cette interférence négative 

entraînera une diminution du signal et donc une sous-estimation de la quantité de H2O2 .

Réactif de fluorescence : 

Le KHphtalate  joue toujours son rôle de tampon.

L’acide p-hydrophenylacetic (POPHA) est le réactif de fluorescence utilisé pour former le dimère 

fluorescent selon la réaction (1)



La peroxydase est ajoutée à raison de 8 Unités de purpurogaline par mL de réactif. Celle-ci sert de  

catalyseur pour la réaction (1). Afin d’optimiser les réactions enzymatique, l’addition de NaOH 1M 

est nécessaire pour ajuster le pH à 6. Ce volume a préalablement été déterminé à 38 mL.

Cette  solution  ne  peut  guère  être  conservée  plus  d’une  semaine  au  frais  car  la  peroxydase  se 

décompose sous l’action des bactéries.

PRESENTATION DU SYSTEME D ANALYSE DE H2O2.

Dans  ce  système,  décrit  sur  la  Figure  0-58,  un  mélange  de  réactifs  nécessaires  à  l’analyse 

fluorimétrique est réalisé de manière automatique avec un débit contrôlé et fixé pour un rendement 

optimal.

 Description du dispositif d’automatisation  

Le  fonctionnement  du  dispositif  de  mélange  est  assuré  par  différents  serpentins  et  connexions 

(Figure 0-58). Les serpentins utilisés, de type TECHNICON, sont en verre et les autres parties de 

l’analyseur  sont reliées  entre  elles  par des tubes  souples en tygons ou en silicone.  Une pompe 

péristaltique de type ISMATEC munie de tubes MANIFOLD est nécessaire pour introduire, à des 

débits fixes les solutions dans l’analyseur. Cette technique permet aux différents réactifs d’arriver 

dans  un  ordre  bien  précis  respectant  le  protocole  et  d’être  parfaitement  mélangés.  La  voie  de 

mesure,  permettant  de  quantifier  le  dimère  fluorescent,  est  relié  au  spectrofluorimètre.  Celui-ci 

donne,  par l’intermédiaire d’un voltmètre, la valeur du signal en  mV proportionnel à l’intensité de 

fluorescence.

 Les réactifs introduits dans ce système de mélange sont décrits plus en détail en Annexe 6.

 Cheminement des réactifs dans le TECHNICON (Figure 0-58)

L’échantillon arrive en premier dans l’analyseur au point A, à une vitesse de 0,42 mL/min. Celui-

ci  est  fragmenté  par  des  bulles  d’air,  crées  par  la  différence  qu’il  existe  entre  l’aspiration  à 

l’intérieur de l’analyseur et les débits de refoulement vers l’extérieur.

Au point B, il rencontre le réactif  de conditionnement qui est introduit avec un débit de 0,16 

mL/min.  Ces  deux  solutions  se  mélangent  et  traversent,  fractionnés  par  un  train  de  bulles,  un 

serpentin à cinq spires pendant 50 secondes, pour permettre que la réaction soit complète.

Au point C, est introduit le réactif de fluorescence (0,16 mL/min) qui se mélange au reste en 

traversant un serpentin à deux spires pendant 20 secondes. Ce dernier permet d’augmenter le temps 

de contact entre les solutions, autrement dit à augmenter le rendement de la réaction.



La solution qui était jusqu'à présent tamponné à pH=6, contient désormais le dimère fluorescent.

Celle-ci rentre en contact, au point D, avec une solution de NaOH 1M (0,16 mL/min) qui 

entraîne  une augmentation  du pH qui  est  nécessaire  car  la  fluorescence  du dimère  reste  à  son 

maximum pour des pH > 10. La solution à analyser traverse ensuite un serpentin à deux spires (20 

secondes) dont le rôle est identique au précédent.

Au point E, la solution traverse un débulleur  qui à la forme d’un tube en T. Celui-ci  à pour  

fonction d’enlever les bulles introduites auparavant. Elles sont aspirées à la vitesse de 0,8 mL/min 

vers l’extérieur. Le reste de la solution continue son cheminement et arrive pour l’analyse dans le 

spectrofluorimètre à une vitesse de 0,8 mL /min. 

Au  final,  entre  l’instant  ou  l’échantillon  est  initialement  aspiré  et  son  arrivée  dans  le 

spectrofluorimètre, il s’est écoulé 4 minutes. 

Figure 18     :   Schéma d’une plaquette d’analyse.
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Figure   0  -  58     : Schéma simplifié de l’analyseur automatique d’H  2O2



ANNEXE 10 :

Chromatographie :

Pour repérer et quantifier les différentes espèces présentes dans les échantillons il est nécessaire 

de réaliser auparavant une gamme d'étalonnage.

Cette gamme sera injectée dans le chromatographe chaque fois qu'une analyse sera effectuée 

pour que les conditions opératoires, et notamment la température, soient les mêmes pour les 

étalons et les échantillons.

On prépare donc trois solutions à chaque étude:

Un blanc d'analyse réalisé dans les mêmes conditions que les solutions étalons qui permet de 

quantifier les impuretés du matériel que l'on retrouvera dans tous les échantillons.

Une solution étalon de concentration 10 µM réalisée à partir des sels des différents anions à 

analyser.

Une solution étalon de concentration 5 µM réalisée par dilution de la solution précédente de 

concentration 10 µM.

Toutes ces solutions sont ensuite  conservées dans des bouteilles de verre et  maintenues  au 

réfrigérateur jusqu'au moment de leur utilisation. Après mise à température ambiante, elles sont 

alors injectées dans le chromatographe qui nous donne les résultats sous forme de pics.

Si les étalons ont bien été préparés, les deux chromatogrammes obtenus doivent uniquement 

varier d'un coefficient 2 dans l'aire des pics, les différents temps de rétention restant inchangés 

par modification des concentrations (annexe 9).

Un logiciel permet ensuite de calculer l'aire des pics et une droite d'étalonnage peut ainsi être 

déterminée pour chaque ion (Aire = f( [ion] ). Une fois les solutions préparées il reste à créer 

un programme d'élution permettant de séparer convenablement et assez rapidement les anions. 

Ceci n'est pas possible en mode isocratique et il est donc nécessaire d'utiliser un gradient de 

concentration.  Le  programme  finalement  retenu  permet  de  séparer  tous  les  anions  en  35 

minutes. Il est présenté dans le tableau 2. Le débit de l'éluant est fixé à 1.5 mL/min lors de la 

programmation.



TABLEAU: Programme d'élution utilisé pour la séparation des anions. 

Le temps 0.1 correspond au début de l'injection de l'échantillon et le temps 1 correspond à la 

fin de cette injection.

Sur la Figure 1, on a représenté la variation de la concentration en soude durant ce programme. 

Cette concentration reste faible pendant les 15 premières minutes pour obtenir une séparation 

convenable des anions organiques (acétates, propionates, formates). La concentration en soude 

augmente  ensuite  rapidement  pour  accélérer  la  sortie  des  anions  fortement  retenus  par  la 

colonne. Le programme se termine par un retour à la concentration de soude initiale pour ne 

pas laisser de soude trop concentrée dans la colonne et de façon à ce que la ligne de base 

retrouve son niveau d'origine.

temps 

(min)

Bouteille  1 

Eau  MilliQ 

(en %)

Bouteille  2 

Eau  MilliQ 

(en %)

Bouteille  3 

Soude  50  mM 

(en %)

Bouteille  4 

Soude  5  mM 

(en %)

Concentration 

en  soude 

(en mM)
0 0 95 0 5 0.25
0.1 0 95 0 5 0.25
1 0 95 0 5 0.25
10 0 95 0 5 0.25
15 0 90 0 10 0.5
17 0 90 10 0 5
21 0 84 16 0 8
31 0 55 45 0 22.5
34 0 55 45 0 22.5
35 95 0 0 5 0.25



EVOLUTION DE LA CONCENTRATION EN S OUDE AU COURS DU 
PROGRAMME D'ELUTION
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FIGURE X: Evolution de la concentration en soude durant le programme d'élution.

L'incertitude de l'appareil a été estimée à 7 % lors d'un précédent travail (Chebbi 1994).

Pour  ce  qui  est  de  la  limite  de  détection,  qui  correspond  à  l'aire  minimale  détectable,  on 

recherche sur le chromatogramme d'un blanc le plus petit pic sortant du bruit de fond. L'aire de 

ce pic représente environ 0.003 Volt.s. La concentration minimale détectable d'un élément est 

alors obtenue en divisant cette aire par la pente de la droite d'étalonnage de cet élément.

Pente R2

Fluorure 0.304 0.8432
Acétate 0.107 0.9569
Propionate 0.072 0.9308
Formate 0.1558 0.9998
Chlorure 0.1852 0.9936
Bromure 0.3141 0.9983
Nitrate 0.2632 0.9985
Carbonate 0.8802 0.8802
Sulfate 0.2607 0.9994

La  chromatographie  cationique  ne  diffère  de  la  chromatographie  anionique  que  par 

l'appareillage et le type d'éluant utilisés. Son principe est donc identique à celui énoncé pour la 

série  anionique  excepté  que  la  séparation  est  maintenant  réalisable  en  mode  isocratique 

(concentration fixe de l'éluant).

Ces solutions furent tout d'abord stockées dans des bouteilles de verre mais lors de leur passage 

dans le chromatographe il est ressorti qu'en plus du pic correspondant au cation voulu, les pics 



des cations composant le verre apparaissaient également. Les solutions ont donc été refaites en 

utilisant  uniquement  des  ustensiles  en  plastique  et  le  stockage  se  fit  dans  des  bouteilles 

plastiques. De cette manière, il ne restait plus, sur le chromatographe, que le pic du cation mis 

en solution. Une fois les différents temps de rétention connus, deux solutions à 10µmol/L et à 

5µmol/L contenant tous les cations ont été préparées de la même façon. 

Temps 

(min)

Bouteille  1 

Eau  MilliQ 

(en %) 

Bouteille  2 

H2SO4   50 mM 

(en %)
0 50 50
0.1 50 50
1 50 50
20 50 50

Programme d'élution utilisé pour séparer les cations.

Ce programme est beaucoup plus rapide que celui des anions puisqu'en 20 minutes tous les 

cations sont séparés.

Le débit de l'éluant est une autre différence entre la chromatographie anionique et cationique. Il 

est  de 1 mL/min  pour  les  cations  alors  que pour  les  anions  un débit  de  1.5 mL/min était 

nécessaire.

Il  est  intéressant  de noter  que les  limites  de détection  des cations  sont  du même ordre de 

grandeur que pour les anions.



ANNEXE Articles :
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