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Resumo 

FRIEDRICH, L. C. Estudos Mecanísticos da Interferência de Íons Cobre(II) e 

Zinco(II) na Reação de Fenton. 2011. 103p. Tese de Doutorado – Programa de Pós-

Graduação em Química (Físico-Química). Instituto de Química, Universidade de São 

Paulo, São Paulo.  

 

O objetivo principal deste trabalho foi estudar a interferência de íons Cu
2+

e Zn
2+ 

na degradação do fenol pela reação de Fenton (Fe
2+

/Fe
3+

 + H2O2). Ambos os íons 

apresentaram efeito catalítico na reação de Fenton, porém atuam em etapas diferentes 

durante essa reação. Um dos primeiros intermediários da degradação, o catecol, é capaz 

de reduzir o Fe
3+

 a Fe
2+

, que, na presença de H2O2, cria um ciclo redox bastante 

eficiente. Portanto, este ciclo passa a ser o mecanismo principal da degradação térmica 

de fenol e seus produtos de oxidação nas etapas iniciais da reação. O íon Zn
2+

 interfere 

no tempo de persistência do catecol no meio reacional, provavelmente via estabilização 

do radical semiquinona correspondente. Um estudo da reação de cupro-Fenton (Cu
2+

 + 

H2O2) sugere dois possíveis papéis dos íons cobre: i) A reação de íons Cu
1+ 

com H2O2 

pode regenerar Cu
2+

 via uma reação análoga a de Fenton, formando radicais HO
●
. Na 

presença de um excesso de H2O2, o radical HO
● 

pode ser consumido por outra molécula 

de H2O2 para produzir HOO
●-

 e O2
●-

, (ii) Na etapa final da reação, quando o ferro(III) 

da solução é complexado na forma de ferrioxalato, os íons cobre assumem o papel de 

principal catalisador da degradação. Deste modo, a associação da reação de Fenton com 

a de cupro-Fenton resulta num aumento da eficiência global de mineralização do fenol. 

Palavras Chave: íons Cu
2+

, íons Zn
2+

, fenol e reação de Fenton. 
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Abstract 

 

FRIEDRICH, L. C.  Mechanistic Studies of the Interference of the Cupper(II) and 

Zinc(II) Ions on the Fenton Reaction. 2011. 103p. Doctoral Thesis – Graduate 

Program in Chemistry (Physical Chemistry), Instituto de Química, Universidade de São 

Paulo, São Paulo. 

The principal objective of this work was a study of the interference of Cu
2+

 and 

Zn
2+

 ions on the degradation of phenol by the Fenton reaction (Fe
2+

/Fe
3+

 + H2O2). Both 

ions have a catalytic effect on the Fenton reaction, but act in different stages of the 

reaction. One of the first intermediates formed in the reaction, catechol, can reduce Fe
3+

 

to Fe
2+

, which, in the presence of H2O2, forms an efficient catalytic redox cycle. Thus, 

this cycle becomes the principal route of thermal degradation of phenol and its 

oxidation products in the initial stages of the reaction. The Zn
2+

 interferes in the 

persistence time of catechol, probably via complexation with the corresponding 

semiquinone radical. A study of the cupro-Fenton reaction (Cu
2+

 + H2O2) suggests two 

principal modes of action of copper ions: (i) The reaction of Cu
+
 with H2O2 can 

regenerate Cu
2+

 via a reaction analogous to the Fenton reaction, forming the HO
●
 

radical. In the presence of excess H2O2, the HO
● 

radical can react with another molecule 

of H2O2 to produce HOO
●-

 and O2
●-

. (ii) In the final stages of the reaction, when the 

iron(III) in the solution is complexed in the form of ferrioxalate, the copper ions assume 

the role of the main catalyst of the degradation. As a result, the association of the 

Fenton reaction with the cupro-Fenton reaction leads to an overall improvement of the 

efficiency of the  mineralization of phenol.  

Keywords: Cu
2+

 ions, Zn
2+

 ions, phenol and Fenton reaction. 



  1 

1. Introdução 

 

1.1. A importância dos processos oxidativos avançados e das espécies oxidantes 

relacionadas.  

 Os radicais livres são espécies muito importantes nas trocas químicas que 

ocorrem na natureza. Estas espécies, altamente reativas e geralmente pouco seletivas, 

são capazes de iniciar reações em cadeia que podem afetar o destino de muitas 

substâncias químicas. 

 Devido a sua alta reatividade com substratos orgânicos e inorgânicos no meio 

ambiente, atuam como iniciadores dos processos de autopurificação em fase aquosa. 

Portanto, o estudo da cinética e das reações que os envolvem contribui para elucidar os 

processos que ocorrem nas águas naturais e na atmosfera [1-3]. Devido a essas mesmas 

propriedades, esses radicais são utilizados no tratamento de águas contaminadas e na 

destruição de contaminantes orgânicos tóxicos e biorrefratários em efluentes industriais 

[4]. 

 Atualmente existe uma grande preocupação com o meio ambiente, 

principalmente com relação à poluição dos recursos hídricos, levando a uma busca 

incessante de novas tecnologias para o tratamento de resíduos urbanos e industriais. 

Dentre as novas tecnologias, os Processos Oxidativos Avançados (POA) são 

considerados as alternativas mais promissoras devido à alta eficiência e versatilidade, 

uma vez que uma grande variedade de classes de compostos pode ser totalmente 

mineralizada, incluindo compostos refratários aos processos convencionais [5-7]. Nos 

últimos anos, a busca de novos POA tem impulsionado o desenvolvimento de métodos 

fotoquímicos e/ou fotocatalíticos para a descontaminação de águas superficiais e para o 

tratamento de resíduos aquosos não biodegradáveis ou biorrefratários [8].  
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A maioria dos POA baseiam-se na geração e subsequentes reações do radical 

HO . Este radical é uma espécie de vida curta, capaz de oxidar uma grande variedade de 

compostos orgânicos, dando origem a radicais orgânicos que, na presença de O2, 

produzem radicais peroxilas. Estes intermediários iniciam reações térmicas em cadeia, 

gerando intermediários mais oxidados, produtos de fragmentação por ruptura das 

ligações C-C e radicais secundários como HO2 /O2
-
, R , RO , etc. [9]. Depois de 

sucessivas etapas, onde participa o O2, estes processos conduzem à formação de dióxido 

de carbono, água e sais inorgânicos. O grau de mineralização determina a eficiência do 

método para a degradação dos compostos orgânicos. 

 Entre os procedimentos mais estudados para a degradação de compostos 

orgânicos dissolvidos ou dispersos em meio aquoso, podemos mencionar O3/HO
-
, 

O3/H2O2, H2O2/UV, O3/UV, H2O2/O3/UV, Fe
2+

/H2O2 (Fenton), Fe
3+

/H2O2/UV (foto-

Fenton), TiO2/UV e H2O/VUV [8, 10]. Também há relatos da formação de radicais 

hidroxila pela ozonização das substâncias húmicas [8]. Menos conhecidos e difundidos 

são os métodos baseados na geração dos radicais SO4
-
 a partir dos sistemas Fe

3+
/S2O8

2-

/UV ou S2O8
2-

/UV [11-14]. 
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1.1.1. As características do radical hidroxila  

O radical HO  é uma espécie muito reativa e muito pouco seletiva que pode 

iniciar reações em cadeia. É um poderoso agente oxidante, com potencial de redução 

padrão de 2,8 V em solução ácida e de 1,8 V (vs. NHE) em solução neutra [15]. O 

radical HO  encontra-se em equilíbrio com sua forma básica, o ânion radical O
-
, com 

um pKa = 11,9 [15]. Em soluções fortemente alcalinas, o radical HO  converte-se 

rapidamente em sua base conjugada (Equação 1) com k1 = 1,3 x 10
10

 M
-1

.s
-1

 e k-1 = 9,4 

x 10
7
 M

-1
.s

-1
. 

 

HO    +   HO
-
   ⇄   O

-
   +   H2O      (1) 

 

 O radical O
-
 reage com muitos ânions inorgânicos, entretanto, muito mais 

lentamente que o radical HO  [15]. Com as moléculas orgânicas, o radical HO  

comporta-se como um eletrófilo e o radical O
-
 atua como um nucleófilo. O radical HO  

é capaz de adicionar-se às duplas ligações, abstrair H das moléculas ou mesmo reagir 

por transferência de elétron. 
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1.1.2. Reações de abstração de H  

As reações que ocorrem com abstração de átomo de hidrogênio que geralmente 

ocorre com hidrocarbonetos alifáticos, os radicais hidroxila formados são capazes de 

oxidar compostos orgânicos por abstração de hidrogênio, gerando radicais orgânicos. 

Posteriormente ocorre a adição de oxigênio molecular formando o radical peróxido, 

intermediários que iniciam reações térmicas em cadeia levando à degradação até CO2, 

água e sais inorgânicos (Equações 2 e 3). 

RH  +  HO     R   +  H2O       (2) 

R   +  O2      RO2          (3) 

Nas reações do radical HO  com álcoois [16] ou com tetrahidrofurano, o 

hidrogênio  em relação ao átomo de oxigênio é mais facilmente abstraído do que os 

das posições  e . Para os H em posição  ou , a reatividade relativa aumenta de 

acordo com o tipo de carbono a que está ligado o H, sendo que primário < secundário < 

terciário [17], refletindo assim as diferenças nas energias de dissociação homolítica das 

ligações C-H. A abstração é também rápida para um hidrogênio  em relação ao 

nitrogênio de uma amida [18]. É mais lenta para ligações C-H próximos a grupos 

aceptores de elétrons, como por exemplo os grupos carbonilos [17]. Os produtos finais 

das reações de abstração dependem das velocidades relativas de oxidação, redução ou 

dimerização dos radicais intermediários. 
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1.1.3. Reações de adição  

As reações de adição do radical HO  às duplas ligações e substituição
 
em 

compostos aromáticos são muito rápidas, com constantes de velocidade da ordem de 10
9
 

a 10
10

 M
-1

.s
-1

 [17]. 

Adição eletrofílica de radical hidroxila a compostos orgânicos que contêm 

ligações  resulta na formação de radicais orgânicos, como mostrado na Equação 4. 

    (4) 

A rápida descoloração de clorofenóis (Equação 5) é interpretada pela adição 

eletrofílica, gerando íons cloreto. 

  (5) 

O radical HO  reage com benzenos substituídos predominantemente por adição 

ao anel aromático, ou, quando há cadeias laterais, por abstração de H reativos formando 

radicais hidroxiciclo-hexadienilos substituídos, XHCHD, [19-30]. Devido à natureza 

polar do radical HO , a posição de adição nas distintas posições do anel depende do 

caráter aceptor ou doador de elétrons dos substituintes. Na maioria dos casos, é difícil 

determinar a distribuição dos radicais isoméricos, já que suas propriedades químicas e 

físicas diferem muito pouco entre si e seus tempos de vida são curtos.  
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1.2. Reação de Fenton  

Os POA são baseados na geração de espécies altamente oxidantes, como os 

radicais hidroxilas (HO ), os quais apresentam alto potencial de oxidação (E° = + 2,80 

V vs ENH), capazes de desencadear uma série de reações que levam muitas vezes à 

total degradação da matéria orgânica.  

Entre os POA a reação de Fenton é uma das mais promissoras, devido ao seu 

alto poder de oxidação, velocidade de reação bastante alta, e o fato dos reagentes serem 

relativamente baratos e de fácil operação e manutenção [10] tornando-se um método 

alternativo para o tratamento de efluentes. 

Há aproximadamente um século, Fenton [31] demonstrou que uma mistura de 

H2O2 e Fe
2+

 em meio ácido apresentava propriedades oxidantes bastante fortes. Este 

processo, agora conhecido como reação de Fenton, constitui uma importante fonte de 

radicais hidroxilas a partir da mistura de peróxido de hidrogênio e um sal contendo íons 

Fe
2+

/Fe
3+

 [7, 32-35]. Nos dois casos, são gerados radicais HO , que oxidam substâncias 

orgânicas [31], em muitos casos até dióxido de carbono e água. Relações de compostos 

que podem ser oxidados pela reação de Fenton são fornecidas por Bigda [36]. O 

mecanismo exato da reação térmica de Fenton é ainda motivo de discussão [7, 37]. 

A reação de Fenton , via mecanismo radicalar, faz parte de diferentes processos 

ou grupos de reações: (a) ciclo de Haber-Weiss, que engloba as espécies ativas de 

oxigênio e hidrólise das espécies de ferro; (b) reações em presença de composto 

orgânicos, incluindo as etapas de abstração de hidrogênio, as etapas de propagação dos 

radicais orgãnicos e as etapas de terminação e (c) reações catalisadas por catecol, que 
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inlcuem a complexação dos íons ferro, formação de quinonas e ciclo de Hamilton 

[45,46]. 

O modelo proposto inicialmente por Haber e depois modificado por Barb [7, 

38, 39] para a decomposição de H2O2 catalisada por ferro, na ausência de luz e de 

compostos orgânicos, é conhecida como a etapa térmica da reação de Fenton. Esta 

reação envolve um conjunto de espécies denominadas Espécies Reativas de Oxigênio 

(ERO). São consideradas ERO todas as espécies que contém um oxigênio em um estado 

com alta capacidade oxidativa. No mecanismo clássico para a reação de Fenton, 

encontramos HO , HO 2 e H2O2. 

 Os radicais hidroxila também podem ser gerados eletroquimicamente sob 

materiais eletródicos específicos (ex. DSA, Dimensional Stable Anode ou DDB 

eletrodos de diamante dopado com boro) num processo denominado Processo Oxidativo 

Eletroquímico Avançado (POEA). Os processos eletroquímicos podem ser utilizados 

para gerar os reagentes de Fenton (H2O2 e Fe
2+

) num processo denominado eletro-

Fenton [40], aumentando ainda mais a eficiência dos processos e/ou diminuindo o custo 

operacional. O peróxido pode ser gerado através da eletro-redução do O2 (Equação 6) 

que também pode ser eletroquimicamente gerado pela oxidação da H2O (Equação 7). O 

Fe
2+

 pode ser gerado pela decomposição anódica de ferro metálico utilizado como 

ânodos sacrificiais. 

 O2(g)  +  2H
+
  +  2e

-
    H2O2      (6) 

 2H2O    4H
+
  +  O2  +  2e

-
        (7) 
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 Outra possibilidade interessante, é a regeneração do Fe
2+

 por processos 

eletroquímicos [41], através da eletro oxidação do Fe
3+

. Em pH 3 (pH ótimo para a 

reação de Fenton) a espécie de Fe
3+

 predominante é Fe(OH)
2+

 e a redução eletroquímica 

ocorre através da seguinte reação (Equação 8): 

 Fe(OH)
2+

  +  e-   Fe
2+

  +  HO
 
       (8) 

 O processo clássico de eletro-Fenton é realizado com o par redox Fe
3+

/Fe
2+

 (E° 

= 0,77 V/ENH), entretanto, outros pares redox como, por exemplo, Co
3+

/Co
2+

 (E° = 

1,92 V/ENH), Cu
2+

/Cu
3+

 (E°= 0,16 V/ENH) e Mn
3+

/Mn
2+

 (E°= 1,50 V/ENH) também 

podem ser utilizados de acordo com a reação (Equação 9)[41]: 

 M
n+

  +  H2O2    M
(n+1)+

  +  OH
-
  +  HO      (9) 

 As técnicas eletroquímicas também podem ser utilizadas extensivamente para 

adquirir informações mecanísticas das reações. O acompanhamento das reações através 

de análise in situ da solução pode contribuir significativamente para a elucidação do 

mecanismo.  
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1.2.1. Intermediários  

 A importância dos intermediários é amplamente discutida na literatura, 

principalmente quando se utiliza catalisadores orgânicos para a reação de Fenton. A 

velocidade de degradação do verde de malachita através da reação de Fenton catalisada 

por compostos aromáticos é fortemente afetada pelos intermediários formados [42]. A 

seguinte ordem da atividade dos catalisadores orgânicos foi apresentada: hidroquinona 

> ácido salicílico > ácido p-hidroxibenzóico > ácido m-hidroxibenzóico > p-

benzoquinona > aminas aromáticas. A escala de atividade coincide com a capacidade 

desses compostos em se transformar em hidroquinona. Para muitos compostos, 

verificou-se no início da reação um período de indução, em que a velocidade de 

degradação do verde de malaquita é lenta. Após esse período, a oxidação ocorre 

rapidamente, degradando o substrato. Segundo os autores, no período de indução, 

ocorre a oxidação dos catalisadores, gerando a hidroquinona e permitindo a formação 

do ciclo redox apresentado na Figura 1. Esse ciclo permite uma maior permanência dos 

intermediários catalisadores, acelerando a reação de Fenton. 

 

O2 Fe(III)

Fe(II)

HO

H2O2
O2H

SQ (or  Q)

SQ (or  Q)
 

Figura 1: Esquema do mecanismo de reação de Fenton catalisada por dihidroxibenzeno 

(DHB) num processo cíclico de regeneração, (SQ=semiquinona, Q=quinona) [42]. 

 Segundo Chen [42] a capacidade dos dihidroxibenzenos de promover a reação 

de Fenton está diretamente relacionada com a sua facilidade de transformação em 
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hidroquinona (semiquinona) como intermediário. Nesse estudo os autores observaram 

que catecol e hidroquinona apresentaram eficiência catalítica na reação de Fenton para a 

degradação de verde de malaquita, enquanto o resorcinol foi incapaz de promover a 

reação de Fenton. Esse comportamento foi associado à estrutura molecular do resorcinol 

de não poder ser oxidada à quinona pelo Fe
3+

 devido à falta de ressonância. Foi 

observada também a mesma relação de habilidade de se transformar em hidroquinona e 

promover a reação de Fenton para outros compostos tendo sido apresentado à seguinte 

seqüência de reatividade: ácido salicílico > ácido p-hidroxibenzóico > ácido m-

hidroxibenzóico. Avaliando a eficiência desses substratos, observou-se que os 

compostos que apresentam hidroquinonas como intermediários durante o processo de 

degradação apresentam maior capacidade de promover a reação de Fenton.  

 Vários estudos estão sendo realizados objetivando aumentar a velocidade da 

reação de Fenton através da aceleração da regeneração do Fe
2+

. Um meio de acelerar o 

processo consiste no uso de compostos fenólicos, principalmente os dihidroxibenzenos 

(DHBs), que apresentam habilidade de reduzir Fe
3+

 regenerando os íons Fe
2+

, 

possibilitando maior eficiência nos processos de remediação [42-44]. A vantagem desse 

sistema é a maior geração de radicais livres por um tempo mais prolongado, 

comparando-se à reação de Fenton convencional. 

 O primeiro trabalho que descreveu a degradação de xenobióticos pela reação de 

Fenton assistida pelo catecol foi desenvolvida por Hamilton et al. [45, 46], que analisou 

a oxidação de alguns compostos aromáticos através de peróxido de hidrogênio em 

presença de íon férrico e catecol. O resultado indica que o agente oxidante não é 

seletivo e que o radical hidroxila não é a espécie que reage com o composto aromático 

no sistema. Foi proposto que o agente oxidante é o complexo de óxido de ferro formado 
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pela eliminação de uma molécula de água a partir de intermediários formados entre íon 

férrico, peróxido de hidrogênio e catalisadores enedióis. O mecanismo de oxidação 

proposto pelos autores foi posteriormente denominado sistema de Hamilton. 

Hamilton et al. [45] relataram que quantidades catalíticas de dihidroxibenzenos 

(catecol ou 1,4-hidroquinona), os principais intermediários iniciais da degradação do 

fenol [38, 46], eram capazes de aumentar a taxa de degradação de compostos 

aromáticos em reações de Fenton. O mesmo efeito é verificado quando catecol é 

adicionado ao meio reacional. 

Os íons de Fe
2+

 formam um complexo de coordenação 1:1 de esfera interna com o 

catecol. O complexo ferro-catecol se decompõe através de uma reação de transferência 

monoeletrônica, gerando o radical semiquinona e Fe
3+

. O radical semiquinona é instável 

e é oxidado por outro íon Fe
3+

, gerando a 1,2 benzoquinona. A 1,2 benzoquinona 

formada pode interagir com o íon superóxido, que transfere um elétron, reformando a 

semiquinona e oxigênio molecular. Este ciclo redox, ilustrado na Figura 2, é 

denominado ciclo catalítico de Hamilton. 
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Figura 2: Ciclo catalítico de Hamilton para o catecol [46]. 

 

Posteriormente, vários trabalhos foram realizados analisando as reações 

catalíticas de compostos fenólicos redutores de Fe
3+

 [47, 48]. Recentemente, Aguiar et 

al. [49] discutem amplamente o mecanismo e aplicações da reação de Fenton assistida 

por compostos fenólicos redutores de ferro e evidencia os benefícios da adição desses 

compostos à reação de Fenton na degradação de xenobióticos por H2O2 e um íon 

metálico com o Fe
3+

 ou Fe
2+

. Vários estudos da reação de Fenton na degradação de 

compostos orgânicos em presença de diferentes DBHs indicam que a maior velocidade 

de reação é observada utilizando catecol [50, 51]. A via reacional de redução de Fe
3+

 

pelo catecol proposta por Aguiar et al. é apresentado na Figura 3. 
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Figura 3: Oxidação de catecol por metais de transição e formação de radical HO
 
(M = 

Fe ou Cu) [49]. 

 

 Neste mecanismo, o catecol forma um complexo com o íon Fe
3+

 que, em 

seguida, é oxidado gerando um radical semiquinona que é posteriormente oxidado por 

outro íon formando uma quinona [52]. O O2 também pode atuar como um aceptor de 

elétrons, sendo reduzido pelo radical semiquinona aos radicais O2
-•
/ HO

•
2, que podem 

ser convertidos em H2O2. Portanto, compostos fenólicos participam de várias formas, 

tornando o processo mais eficiente [45-47, 53]. 

Alguns autores sugerem que as quinonas podem ser regeneradas aos compostos 

semiquinona, formando um sistema redox cíclico e determinando a eficiência do 

processo de oxidação/mineralização [42, 47, 54, 55].  
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1.2.2. Influência de íons Cobre(II) e Zinco(II) 

 O cobre é conhecido por estar envolvido em processos biológicos de 

transferência de elétrons. É um micronutriente essencial para o crescimento de fungos e 

funciona como um ativador de metais em várias enzimas fúngicas (por exemplo, 

oxidases) e na síntese de pigmentos [56]. Cobre, como o ferro, pode sofrer reações do 

tipo Fenton com H2O2 para produzir radicais hidroxila. Esta reação de cobre e H2O2, 

chamada de reação cupro-Fenton [57], tem sido utilizado para estudar a degradação de 

vários compostos de interesse, como antraquinonas, azoquinonas [58] e azo-corantes 

[59]. O cobre pode também desempenhar um papel importante na biodegradação de 

ligno-celulose por fungos. Embora os modelos têm sido propostos utilizando o ferro 

como metal de transição na degradação por fungos [60], o cobre pode trabalhar 

igualmente bem nesses mecanismos. 

O cobre pode ser usado em estudos voltamétricos mais facilmente do que o 

ferro, devido à sua maior solubilidade [61]. Um estudo eletroquímico da interação entre 

Cu
2+

 e ácido 2,3-dihidroxibenzóico (2,3-DHBA) mostrou que o Cu
2+

 pode oxidar 2,3-

DHBA à sua forma semiquinona sob condições ácidas, semelhante à oxidação por Fe
3+

 

[60]. Um estudo por voltametria cíclica do sistema Cu
2+

, 2,3-DHBA e H2O2 mostrou 

que o Cu
2+

 também pode reagir com os derivados de dihidroxibenzeno em pH baixo 

para gerar radicais HO•, como no mecanismo do ciclo redox proposta por Liu et al. 

[61], mostrado na Figura 4. 
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Figura 4: Esquema do ciclo redox do sistema Cu
2+

 + ácido 2,3-dihidroxibenzóico (2,3-

DHBA) + H2O2 [55]. 

 

 A capacidade de oxidação pelos íons Fe
3+

 e Cu
2+

 tem sido avaliada com diversos 

compostos fenólicos, principalmente os derivados de catecol. O catecol é oxidado pelo 

Cu
2+

, gerando um radical semiquinona, que é subseqüentemente oxidado para formar 

uma quinona. Oxigênio molecular (O2) também pode atuar como receptor de elétrons, 

sendo reduzido pelo radical semiquinona a superóxido / hidroperóxido (O2
•- 

/ HO
•
2), que 

pode ser convertido em H2O2. O mecanismo proposto por Aguiar et al. [49] para a 

redução de Fe
3+

 ou Cu
2+

 pelo catecol é descrita no Figura 3. Portanto, há vários 

caminhos que envolvem compostos fenólicos e íons metálicos, que podem 

potencialmente aumentar a eficiência do processo de Fenton [47]. 

Utiliza-se íons metálicos diamagnéticos na técnica de ESR para a complexação 

de radicais livres do tipo semiquinona, aumentando a estabilidade cinética desses 

radicais [62]. Segundo Yamasaki e Grace [63], íons zinco podem ser aplicados como 



  16 

agentes estabilizantes para detectar radicais semiquinona em sistema acoplado 

peroxidase ascorbato/fenólico pela técnica de ESR (Electron Spin Resonance). 
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2. Objetivos 

 

 O presente trabalho teve como principal objetivo o estudo mecanístico da 

interferência de íons cobre e zinco na reação de Fenton, utilizando fenol como composto 

modelo. Assim, os objetivos específicos foram: 

 (1) Estudar o mecanismo das etapas do processo Fenton na presença de íons 

cobre;  

 (2) Estudar o mecanismo da etapa inicial do processo Fenton na presença de íons 

zinco;  

 (3) Utilizar os resultados para desenvolver estratégias para maximizar a 

degradação de compostos orgânicos pela reação de Fenton. 
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3. Parte Experimental 

 

3.1- Reagentes: 

 Sulfato de ferro (II) heptahidratado – Synth (99%) 

 Sulfato de zinco heptahidratado – Synth (99%) 

 Sulfato de cobre pentahidratado – Synth (99%) 

 Sulfato de sódio – Vetec (99%) 

 Peróxido de hidrogênio – Synth (30%) 

 Ácido Sulfúrico – Synth (98%) 

 Hidróxido de Sódio – F. Maia (97%) 

 Fenol – Aldrich (99%) 

 Catecol – Acros (99%) 

 Hidroquinona – Fluka (99%) 

 Ácido Acético – Merck (99%) 

 Ácido Fórmico – Aldrich (99%) 

 Ácido Oxálico – Aldrich (99%) 

 Acetonitrila – J. T. Baker (99%) 

 Perclorato de sódio – Merck (99%) 
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3.2- Equipamentos utilizados: 

 TOC-5000A Shimadzu. 

 LC-MS 2010A Shimadzu com detector UV-Vis. 

 HPLC-20AD Shimadzu com detector UV-Vis. 

 Potenciostato/Galvanostato PGSTAT 20 da Autolab. 

 

 

3.3- Preparo das soluções do efluente modelo (fenol): 

As soluções de fenol foram preparadas por dissolução direta de uma quantidade 

desejada de fenol em solução aquosa. 

 

 

3.4- Procedimento geral para os experimentos de degradação: 

O reator utilizado para as reações de Fenton para a degradação de fenol foi um 

reator de bancada (Figura 5) com volume interno de 1,0L, protegido da incidência de 

luz, visando minimizar o efeito fotoquímico sob as reações. A temperatura da solução 

foi controlada em 30ºC por meio de um banho termostático sob agitação magnética. 
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Figura 5: Esquema do reator de bancada utilizado. 

Inicialmente foi adicionada ao reator uma solução contendo 10mM de fenol, 0,5mM 

de Fe
2+

 e diferentes concentrações de Zn
2+

 ou Cu
2+

 em pH = 3,0. O peróxido de 

hidrogênio foi adicionado lentamente (3,33mM.min
-1

), com auxílio de uma bomba 

peristáltica, nos primeiros 60 minutos de reação para evitar a formação do radical 

hidroperóxido. Em intervalos de tempo selecionados, foram coletados 5 mL de amostra 

da solução; imediatamente foram adicionadas 2 gotas de uma solução de NaOH 2,0 M, 

aumentando o pH da solução para ~ 12. O aumento de pH levou à precipitação do íon 

ferro, parando a reação. Após filtração, a amostra foi acidificada a pH em torno de 3,0 

para manter as mesmas condições do reator e feito análise do teor de carbono orgânico 

total (analisador TOC-5000A da Shimadzu). 
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3.5-  Procedimento geral para análise dos intermediários formados: 

O fenol e os principais produtos de degradação (hidróxiaromáticos e ácidos 

alifáticos) foram identificados e quantificados por cromatografia líquida de alto 

desempenho (para hidroxiaromátcios - cromatógrafo LC-MS 2010 A, Shimadzu e para 

ácidos alifáticos – HPLC 20AD, Shimazdu) usando compostos padrão para 

comparação. 

Para a determinação dos intermediários aromáticos (Figura 6) foi utilizada uma 

coluna C18 Shim-pack de fase reversa (5µm; 4,6 x 150 mm) com detecção em 270 nm, 

usando um detector UV-Vis. A fase móvel foi constituída de uma solução aquosa 

contendo 0,2% de ácido acético (solução A) e uma solução de acetonitrila contendo 

0,2% de ácido acético (solução B). Durante 3 minutos, a fase móvel (fluxo 0,7 mL . 

min
-1

) foi de 18% acetonitrila:água, seguido de um gradiente de 18-58% acetonitrila por 

10 minutos e finalizando a análise por 1 minuto em 18% da solução B. 

Os principais intermediários da reação de degradação de fenol foram identificados 

por seus tempos de retenção e por suas massas moleculares, obtidas pela técnica de 

ionização APCI em modo negativo. O tempo de retenção no método de eluição 

utilizado (acetonitrila: água – 52:48 com 0,1% de ácido acético) foi de 16,3 min para o 

Fenol; 13,5 min para o catecol e 12,5 para o resorcinol. Os espectros de massas obtidos 

para estes compostos estão mostrados da Figura 6. Nesta figura podem ser observados 

os íons referentes ao [M-H]
-
 para os três compostos, uma vez que as análises foram 

feitas em modo de ionização negativo.  Na Figura 6A são observados os íons de m/z 93 

([M-H]
-
) e o íon de m/z 187, referente ao dímero do composto, da mesma forma nas 

Figuras 6B e 6C são observados os íons de m/z 109 e os íons de m/z 219 referentes ao 

íon [M-H]
-
 e dímeros dos compostos respectivamente 
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Figura 6: Espectros típicos de APCI negativo dos intermediários formados inicialmente 

na degradação de fenol pela reação de Fenton: Fenol (A), Catecol (B) e Hidroquinona 

(C). 
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Para a determinação dos intermediários ácidos (Figura 7), foi utilizada uma 

coluna de troca iônica da marca Hamilton PRP-X300 com detecção em 220 nm usando 

um detector UV-Vis. A fase móvel foi constituída de uma solução aquosa de H2SO4 (pH 

2,00±0,02), fluxo de 1 mL.min
-1

, sendo que a temperatura da coluna foi mantida em 

30ºC. Antes de serem injetadas na coluna de troca iônica, as amostras foram filtradas 

em um cartucho C18 previamente ativado com metanol. Esta etapa teve por objetivo 

retirar os compostos aromáticos remanescentes, uma vez que esses compostos ficam 

fortemente retidos na coluna de troca iônica, originando bandas largas que 

prejudicariam as análises. Além disso, quando injetados em altas concentrações, os 

compostos aromáticos podem ficar irreversivelmente retidos na coluna, danificando-a. 

 

Figura 7: Cromatograma típico de HPLC dos ácidos alifáticos formados na degradação 

de fenol pela reação de Fenton, picos: ácido oxálico (1); ácido malônico (2) e ácido 

fórmico (3). 
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3.6- Avaliação do papel de O2 no processo de degradação: 

Para avaliar se a injeção de N2 poderia exercer influência na eficiência do processo, 

foram realizados testes na ausência e na presença deste gás. Todos os parâmetros 

experimentais foram mantidos constantes em todos os experimentos. A concentração 

utilizada de fenol foi de 10 mM e utilizou-se o reagente de Fenton nas seguintes 

condições: [H2O2] = 200mM, [Cu
2+

] = 0,5mM em pH = 3,0, durante 60 minutos, e em 

intervalos pré-determinados foram retiradas alíquotas e feita análise de TOC. Para isso, 

a solução de fenol foi submetida à injeção de N2 numa vazão de 0,3 L.h
-1

. 

 

 

3.7- Procedimento geral para os experimentos eletroquímicos: 

Os experimentos eletroquímicos foram realizados utilizando-se uma cela 

convencional de três eletrodos sem separação (Figura 8). Foi empregado eletrodo de 

carbono vítreo com 2 mm de diâmetro como eletrodo de trabalho, um fio platina como 

eletrodo auxiliar e como referência o eletrodo de Ag/AgCl/Cl
-
. Os estudos foram 

realizados em meio aquoso contendo 0,5 M de Na2SO4, em pH = 3,0, ajustado com 

H2SO4.  
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Figura 8: Cela convencional de três eletrodos sem separação, utilizando eletrodo 

carbono vítreo como eletrodo de trabalho (A) (2 mm de diâmetro), fio platina como 

eletrodo auxiliar (B) e referência o eletrodo de Ag/AgCl/Cl
-
 (C). 

 

Para auxiliar na compreensão do mecanismo envolvido na reação de Fenton, o 

comportamento voltamétrico do catecol foi analisado por voltametria cíclica, variando-

se o meio reacional. A velocidade de degradação do catecol por Fenton e cupro-Fenton 

foi monitorada através de voltamogramas registrados in situ no reator das reações de 

Fenton. Nesse estudo, utilizou-se um Potenciostato/galvanostato PGSTAT 20 da 

Autolab. 
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4. Resultados  

 

4.1 - Fenol como composto modelo 

O fenol é um composto relativamente refratário a tratamento biológico e comum 

em efluentes líquidos industriais. Também é considerado um intermediário presente nos 

mecanismos de oxidação de compostos aromáticos de alto peso molecular encontrados 

em efluentes [64]. 

A concentração de fenóis nos efluentes industriais varia muito, podendo estar 

entre 0 a 22mg.
 
L

-1
 para água de produção de petróleo e gás [65], ou ainda variar entre 

100 a 1000mg.
 
L

-1
 para outros processos industriais [66, 67]. 

O fenol tem sido bastante utilizado como composto modelo devido a 

características como sua elevada toxicidade, fácil detecção através de técnicas como a 

cromatografia líquida de alto desempenho (HPLC) e por ser de fácil tratamento frente 

aos Processos Oxidativos Avançados [68, 69]. Na literatura, há vários trabalhos com 

mecanismos propostos para a oxidação do fenol [48, 68-72]. 

Pimentel et al. [41] estudaram os mecanismos químicos e a cinética da oxidação 

do fenol com o uso de reagentes de Fenton e propuseram o esquema de reações 

apresentado na Figura 9.  
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Figura 9: Mecanismo proposto para a oxidação do fenol pelo processo eletro-Fenton [41]. 

 Como pode ser observado, a oxidação do fenol (A) pelo reagente de Fenton é 

iniciada pela hidroxilação do anel aromático para formar dihidroxibenzenos, 

principalmente catecol (B) e hidroquinona (C), os quais estão em equilíbrio redox com 

as benzoquinonas (D). A abertura do anel do catecol forma o ácido mucônico, que 

posteriormente é oxidado a ácidos maleico (E) e fumárico (F)[73]. Todos os 

intermediários são eventualmente oxidados a ácido oxálico (G) e ácido fórmico (H). 

Nas condições experimentais utilizadas, o ácido fórmico é oxidado a CO2 e H2O (I). O 

ácido oxálico, por outro lado, mostrou-se ser um composto refratário, permanecendo até 

o final da reação.  
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4.2 - Avaliação da eficiência da degradação do fenol através da reação de Fenton 

Inicialmente, verificou-se a eficiência da reação de Fenton na degradação do 

fenol, analisando o efeito da concentração de H2O2 na velocidade do consumo de fenol 

e no aparecimento e consumo dos intermediários formados no início do processo de 

degradação. Fez-se a degradação do fenol com a adição de 200mM de peróxido de 

hidrogênio no início da reação ou com a adição dessa mesma quantia gradativamente 

durante 60 minutos de reação numa vazão de 1mL.min
-1

.  

Através de resultados de HPLC, nota-se que, com a adição de 200mM de 

peróxido feita no início da reação, o consumo de fenol é quase imediato, Figura 10. 
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Figura10: Consumo de fenol pela adição de todo peróxido de hidrogênio no início da 

reação (■) ou durante 60 min (○). Condições experimentais: [ Fe
2+ 

] = 0,5 mM, [fenol] = 

12mM, T = 30ºC e pHinicial = 3,0. 
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A análise dos intermediários formados no início do processo de degradação do 

fenol mostra que, com a adição de todo peróxido, o fenol é imediatamente consumido e 

forma-se uma quantidade pequena de catecol e hidroquinona em relação à adição 

contínua de peróxido durante 60 minutos de reação, conforme mostra as Figuras 11 e 

12. 
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Figura 11: Formação e consumo de catecol pela adição de todo peróxido de hidrogênio 

no início da reação (■) ou durante 60 min (○). Condições experimentais: [ Fe
2+ 

]=0,5 

mM, [fenol] = 12mM, T = 30ºC e pHinicial = 3,0. 
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Figura 12: Formação e consumo de hidroquinona pela adição de todo peróxido de 

hidrogênio no início da reação (■) ou durante 60 min (○). Condições experimentais: 

[Fe
2+ 

]=0,5 mM, [fenol]=12mM, T = 30ºC e pHinicial = 3,0. 

 

Em alta concentração de peróxido, devido à grande concentração de radicais 

hidroxilas, o catecol é rapidamente oxidado, gerando intermediários subsequentes. Além 

disso, estes intermediários mais oxidados podem formar complexos estáveis com os 

íons de ferro, diminuindo a quantidade de Fe
2+

 disponível para a geração de radical 

hidroxila [74, 75]. Em concentração de H2O2 relativamente alta, a oxidação do catecol e 

dos intermediários quinona/hidroquinona é muito rápida, diminuindo o efeito catalítico. 
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4.3 - Estudo da eficiência de degradação pela reação de Fenton auxiliada pelo 

catecol 

Para verificar a eficiência da reação de Fenton auxiliada por catecol, fez-se a 

degradação de fenol na presença e ausência de catecol ([catecol] = 5mM). Obteve-se a 

diminuição de 40% da matéria orgânica (Figura 13), enquanto que na presença de 5,0 

mM de catecol a diminuição é de 95% nas mesmas condições, indicando a maior 

velocidade e eficiência do processo de degradação do fenol na presença do catecol, 

comprovando o efeito catalítico. 
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Figura 13: Remoção de carbono orgânico em função do tempo e com adição de catecol. 

Condições experimentais: [Fe
2+

]=0,5mM; [H2O2]=200mM; T=30ºC e pHinicial= 3,0; 

[Catecol]= ausência (○) e 5mM (■). 
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A adição de compostos fenólicos redutores de Fe
3+

, como o catecol, tende a 

aumentar a velocidade da reação de regeneração do Fe
2+

. No entanto, a eficiência do 

processo depende muito das condições experimentais. Nas condições experimentais 

utilizadas, o catecol é parcialmente oxidado, formando o par quinona/ hidroquinona que, 

num processo cíclico, regenera o Fe
2+

 e, consequentemente, aumenta a concentração do 

radical hidroxila na solução. 
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4.4 - Avaliação da eficiência de degradação de fenol pela reação cupro-Fenton 

Objetivando-se avaliar o efeito do íon cobre no processo de degradação, foram 

realizados estudos variando-se a concentração de Cu
2+

 entre 1,0 a 50 mM. Nesses 

estudos, comprovou-se que a concentração de Cu
2+

 influencia significativamente a 

velocidade de oxidação do fenol (Figura 14) e que o aumento da concentração de Cu
2+

 

aumenta a velocidade de reação.  
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Figura 14: Efeito de íons cobre na degradação de 12mM de fenol pela reação de Fenton, 

iniciada com [Fe
2+

]=0,5mM; variando a concentração de Cu
2+

; [H2O2]=200mM; T=30ºC e 

pHinicial= 3,0. Concentrações de Cu
2+

: ausência (■); 1mM Cu
2+

 (●); 2mM Cu
2+

 (▲); 5mM 

Cu
2+

 (■) e 50mM Cu
2+

 (▲). 

 

Conforme a Figura 7, observa-se que a adição de 50mM de Cu
2+

 na reação de 

degradação de uma solução aquosa 10mM de fenol faz com que a reação seja mais 

rápida em relação à adição de 1mM de Cu
2+

 nestas mesmas condições. Verifica-se que, 
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na presença de apenas íons Fe
2+

 no sistema (reação de Fenton), a diminuição de TOC é 

de 40% após 120 minutos. Já com adição de íons cobre e ferro, a degradação é 

praticamente completa, ou seja, o íon Cu
2+

 em concentrações altas ( ≥ 5 mM) se 

mostrou eficaz na degradação de fenol pois o aumento da concentração de Cu
2+

 

aumenta a velocidade de reação. 

A eficiência das reações de Fenton e cupro-Fenton para a degradação de fenol 

(redução do TOC) é comparada na Figura 15.  
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Figura 15: Efeito de íons cobre na degradação de 12mM de fenol pela reação de 

Fenton, iniciada com [Fe
2+

]=0,5mM; variando a concentração de Cu
2+

; [H2O2]=200mM; 

T=30ºC e pHinicial= 3,0. Adição de íons: 0,5 mM Cu
2+

 (○); 0,5 mM Fe
2+

 (■) e 0,5 mM 

Fe
2+

 + 0,5 mM Cu
2+

 (Δ). 

A reação sem Fe
2+

, apresentou a degradação de apenas 8% do fenol. Na presença 

do íon Fe
2+

, o sistema apresenta uma grande velocidade de degradação no início da 

reação, atingindo a degradação máxima de 45% após 30 minutos de reação; em seguida, 

o valor do TOC permanece constante. Associando as duas reações, de Fenton e cupro-
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Fenton, a degradação atinge 60% de redução ao final dos 60 minutos de reação. Para 

ambas as condições, a degradação não foi total devido à formação de compostos 

intermediários que interferem na reação de Fenton. 
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4.5 - Os principais intermediários formados durante a degradação de fenol pela 

reação cupro-Fenton 

Na análise dos compostos intermediários, analisamos a concentração do fenol 

em função do tempo de reação (Figura 16). 
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Figura 16: Efeito da adição de íons inorgânicos na variação da concentração de fenol 

com o tempo na degradação de 10 mM de fenol. Condições experimentais: [H2O2] = 

200mM, pHinicial= 3,0 e T = 30 ºC. Adição de íons: 0,5 mM Fe
2+

 (■); 0,5 mM Cu
2+

 (Δ) e 

0,5 mM Fe
2+

 + 0,5 mM Cu
2+

(○). 
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Na Figura 16, observa-se a diminuição total da concentração do fenol em 15 

minutos de reação, na reação de Fenton (■) e cupro-Fenton (○). Porém no experimento 

sem íons Fe
2+

 (Δ) a degradção foi mais lenta. 

Analisando os intermediários formados inicialmente no processo de degradação do 

fenol, verificou-se inicialmente a formação de catecol, sendo que este atua como 

catalisador da reação de Fenton clássica [76] e cupro-Fenton [57] devido à regeneração 

dos íons Fe
2+

 e Cu
1+

. Na presença de íon Cu
2+

, a quantidade de catecol gerado foi muito 

menor, justificando seu menor efeito catalítico na degradação do fenol (Figura 17). 
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Figura 17: Efeito da adição de íons inorgânicos na variação da concentração de catecol 

com o tempo na degradação de 10 mM de fenol. Condições experimentais: [H2O2] = 

200mM, pHinicial= 3,0 e T = 30 ºC. Adição de íons: 0,5 mM Fe
2+

 (■); 0,5 mM Cu
2+

 (Δ) e 

0,5 mM Fe
2+

 + 0,5 mM Cu
2+

(○). 
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A análise dos compostos orgânicos presentes no final da reação mostra a formação e 

a degradação dos ácidos oxálico (AO) (Figura 18) e fórmico (AF) (Figura 19), sendo 

que AO não é degradado, pois forma o complexo oxalato férrico, removendo o ferro 

livre da solução e diminuindo a eficiência da reação de Fenton. Por outro lado na reação 

de Fenton + cupro-Fenton, ocorre a oxidação desses ácidos alifáticos, resultando numa 

menor concentração final de TOC, conforme apresentado na Figura 15. 
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Figura 18: Efeito da adição de íons inorgânicos na variação da concentração de ácido 

oxálico (AO) com o tempo na degradação de 10 mM de fenol. Condições 

experimentais: [H2O2] = 200mM, pHinicial= 3,0 e T = 30 ºC. Adição de íons: 0,5 mM 

Fe
2+

 (■); 0,5 mM Cu
2+

 (○) e 0,5 mM Fe
2+

 + 0,5 mM Cu
2+

 (Δ). 
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Figura 19: Efeito da adição de íons inorgânicos na variação da concentração de ácido 

fórmico (AF) com o tempo na degradação de 10 mM de fenol. Condições 

experimentais: [H2O2] = 200mM, pHinicial= 3,0 e T = 30 ºC. Adição de íons: 0,5 mM 

Fe
2+

 (■); 0,5 mM Cu
2+

 (○) e 0,5 mM Fe
2+

 + 0,5 mM Cu
2+

 (Δ). 

 

 A abertura dos anéis dos intermediários aromáticos leva à formação dos ácidos 

orgânicos. Conseqüentemente, ocorre uma progressiva diminuição do pH do meio 

reacional até aproximadamente 2. O ácido oxálico (Figura 18) e o ácido fórmico (Figura 

19) foram os produtos finais da oxidação mais abundantes. Também foi detectado o 

ácido acético, porém, este foi rapidamente oxidado a CO2 e água. Já o ácido oxálico e o 

ácido fórmico se mostraram ser os intermediários mais refratários, pois, podiam ser 

detectados até o final do tempo de reação, em concordância com outros autores [77]. 
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4.6 - Degradação de intermediários como substrato na presença de íons Cu
2+

 

Para avaliar o efeito do cobre no processo de degradação de ácidos orgânicos, 

estudos foram realizados variando-se a concentração de Cu
2+

 na degradação de ácido 

oxálico (Figura 20), ácido acético (Figura 21) e ácido fórmico (Figura 22), como 

substratos da reação.  
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Figura 20: Efeito de íons na degradação de 5mM de ácido oxálico (AO). Condições 

experimentais: concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e 

T=30ºC; 0,5mM Fe
2+ 

(■); 0,5mM Fe
2+ 

+ 0,5mM Cu
2+

(○); 50mM Cu
2+

(▲) e 0,5mM 

Fe
2+ 

+ 50mM Cu
2+

(□). 
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Figura 21: Efeito de íons na degradação de 5mM de ácido acético (AA). Condições 

experimentais: concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e 

T=30ºC; 0,5mM Fe
2+ 

(■); 0,5mM Fe
2+ 

+ 0,5mM Cu
2+

(○); 50mM Cu
2+

(▲) e 0,5mM 

Fe
2+ 

+ 50mM Cu
2+

(□). 
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Figura 22: Efeito de íons na degradação de 5mM de ácido fórmico (AF). Condições 

experimentais concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e 

T=30ºC: 0,5mM Fe
2+ 

(■); 0,5mM Fe
2+ 

+ 0,5mM Cu
2+

(○); 50mM Cu
2+

(▲) e 0,5mM 

Fe
2+ 

+ 50mM Cu
2+

(□). 

 

Nesse estudo, comprovou-se que íons Cu
2+

 influenciam significativamente a 

velocidade de oxidação desses intermediários da degradação de fenol, que são mais 

resistentes a reação de Fenton (Fe
2+

 / H2O2). 
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4.7 - Estudo do efeito de O2 nas reações de Fenton e cupro-Fenton 

 Para avaliar a influência de O2 no sistema reacional foram realizados 

experimentos na ausência (Figura 23) e na presença (Figura 24) de O2 através do 

borbulhamento de N2 na solução. Os resultados de mineralização do fenol são 

apresentados nas figuras a seguir. 
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Figura 23: Degradação de 12mM de fenol; pHinicial= 3,0; T=30ºC; [H2O2]total=200mM 

sem O2 no meio racional durante toda reação. Adição de íons: 0,5mM Cu
2+

 (■); 0,5mM 

Cu
2+

 + 0,5mM Fe
2+

 (○) e 0,5mM Fe
2+

 (Δ). 
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Figura 24: Degradação de 12mM de fenol; pHinicial= 3,0; T=30ºC; [H2O2]total=200mM 

com O2 no meio racional durante toda reação. Adição de íons: 0,5mM Cu
2+

 (■); 0,5mM 

Cu
2+

 + 0,5mM Fe
2+

 (○) e 0,5mM Fe
2+

 (Δ). 

 

 Pode-se inferir dos gráficos anteriores que o borbulhamento de N2 não levou a 

perda de fenol por volatilização, pois a concentração desse composto durante a reação 

manteve-se constante durante todo o tempo em que N2 foi borbulhado no reator. Em 

meio saturado com N2, obteve-se 60% de mineralização de fenol. Já em meio oxigenado 

a diminuição de matéria orgânica total foi de 90%.  

 Segundo Lim et al. [78], em meio oxigenado, os íons Cu
1+

 reagem com O2, 

levando à formação de novas espécies, como H2O2, que geram radicais HO
•
, de acordo 

com as equações a seguir (Equações 10-14): 
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Cu
1+

 + O2 ⇄ CuO2
+   

      (10) 

CuO2
+ 

+ catH2 ⇄ Cu
1+ 

+ H2O2 + q (q=quinona)     (11) 

CuO2
+
 + catH

-
 ⇄ Cu

1+
 + HO2

-
 + q       (12) 

CuO2
+
 + Cu

2+
-cat ⇄ Cu

1+ 
+ O2

2-
 + q + Cu

2+
      (13) 

CuO2
+
 + Cu

1+
 ⇄ 2Cu

2+ 
+ O2

2-   
    (14) 

 Assim, a geração dessas espécies, além de peróxido de hidrogênio amplia as 

possibilidades de ataque ao composto orgânico. Isto concorda com os melhores 

resultados de diminuição de matéria orgânica obtidos com o processo realizado em meio 

oxigenado. 
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4.8 - Estudo da reação cupro-Fenton por voltametria cíclica 

Inicialmente, analisou-se o comportamento voltamétrico de todos os reagentes 

individuais, não tendo sido observado atividade eletroquímica para Fe
2+

/Fe
3+

 e o fenol 

no intervalo de potencial analisado (-0,4 a 1,0 V vs. Ag/AgCl/Cl
-
). No entanto, o 

comportamento voltamétrico do catecol mostrou um par de picos quase reversíveis, 

correspondentes à transferência de dois elétrons, refletindo a transformação de catecol 

em o-benzoquinona [79, 80]. A adição de Fe
3+ 

provoca um aumento nas correntes 

anódicas e catódicas do catecol, indicando um efeito catalítico (Figura 25) na oxidação 

dos pares catecol/quinona/hidroquinona [76].  
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Figura 25: Voltamogramas cíclicos de 0,5mM de catecol em 0,5M Na2SO4, pH 3,0 na 

ausência de Fe
2+

 (a); (b), (c) e (d) 0,5, 1,0 e 1,5mM de Fe
2+

, respectivamente. A=0,031 

cm
2
; velocidade de varredura 50 mVs

-1
. 

 Na varredura anódica (Figura 25A), observou-se a diminuição e o deslocamento 

dos picos para valores maiores de potencial, sendo a diminuição mais acentuada para o 
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pico catódico. Esse comportamento pode ser associado à formação de complexos 

estáveis entre o catecol e o íon Fe
3+

.  

 Na varredura catódica (Figura 25B), observou-se o aumento das correntes 

anódicas e catódicas, indicando um efeito catalítico devido à presença do Fe
3+

. O Fe
3+

 

participa do processo cíclico, regenerando a quinona antes da transferência de elétron, 

podendo-se classificar o mecanismo como sendo do tipo “CE”. A oxidação do radical 

semiquinona à sua forma di-radical é um processo de transferência de elétrons na 

superfície do eletrodo, conhecido como o mecanismo de E, que é seguido por um 

processo químico da forma di-radical da quinona na solução (o mecanismo C). A 

quinona pode ser gerada por dois caminhos, pela oxidação do catecol com transferência 

de dois elétrons na superfície do eletrodo ou pela oxidação do catecol pelo Fe
3+

. 

Comportamento semelhante foi observado para a oxidação do ácido 2,3-

dihidroxibenzóico em presença de Cu
2+ 

[61]. 

 Na presença do íon Cu
2+

, observou-se um intenso pico anódico ao redor -0,05V 

(pico 1), atribuído à oxidação de Cu
1+

 para Cu
2+

, um pico 2 atribuído à redução de Cu
2+

 

para Cu
1+

 e o pico 3 atribuído à redução de Cu
1+

 para Cu
0 

(Figura 26) [61]. A presença 

do Cu
2+

 não provoca alteração no comportamento voltamétrico do catecol. 
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Figura 26: Voltamogramas cíclicos de 0,5mM de catecol em 0,5M Na2SO4, pH 3,0 na 

ausência de Cu
2+

 (a); (b), (c) e (d) 0,50, 1,0 e 1,5 mM de Cu
2+

, respectivamente. 

A=0,031 cm
2
; velocidade de varredura 50 mVs

-1
. 

 

 A adição de H2O2 ao meio contendo 0,5mM de catecol e 0,5 mM de Fe
2+

 

provoca o aumento acentuado da corrente catódica, sendo associado à redução do O2 

gerado como subproduto da reação de Fenton [61]. Na presença de H2O2, não se 

observa o pico anódico referente à transição catecol-quinona (Figura 27), possivelmente 

devido à oxidação total do catecol já com a primeira adição de 5mM de H2O2. 

Voltamogramas cíclicos foram registrados in situ na cela eletroquímica durante as 

reações de Fenton e cupro-Fenton na degradação de 0,5mM de catecol na presença de 

0,5 mM de Fe
2+

 + 0,5 mM de Cu
2+

. A concentração final de H2O2 foi de 25mM, tendo 
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sido adicionado nos primeiros 20 minutos na mesma velocidade das reações feitas no 

reator de bancada (velocidade de 1,25 mM.min
-1

). O comportamento do catecol em 

função do tempo de reação é apresentado na Figura 27. 
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Figura 27: Voltamogramas cíclicos registrados in situ no reator de reação de Fenton em 

t= 0, 2, 6, 10 e 20 min. A solução continha 1,0mM de catecol e 0,5mM de Fe
2+ 

em 

pH=3,0. O H2O2 foi adicionado continuamente durante a reação (concentração final de 

25mM).  

 

 Na reação de Fenton + cupro-Fenton (Figura 28), os picos 1, 2 e 3 correspondem 

à oxidação de Cu
1+

/Cu
2+

, a redução de Cu
2+

 para Cu
1+

 e a redução de Cu
1+

 para Cu
0
, 

respectivamente. Com o aumento da concentração de H2O2, verifica-se a diminuição do 

pico 1 e o aumento das bandas referente às reduções Cu
2+

 / Cu
1+

 e Cu
1+

 / Cu
0
. 
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Figura 28: Voltamogramas cíclicos registrados in situ no reator de reação de Fenton em 

t= 0, 2, 6, 10 e 20 min. A solução continha 1,0 mM de catecol, 0,5mM de Fe
2+

 e 0,5mM 

de Cu
2+

 em pH=3,0. O H2O2 foi adicionado continuamente durante a reação 

(concentração final de 25mM). 

 

Neste estudo, observou-se que, tanto na reação de Fenton (Figura 27) como de 

cupro-Fenton (Figura 28), todo o catecol foi oxidado após 20 minutos de reação, como 

foi observado pela diminuição dos picos catódicos e anódicos do catecol. Na reação de 

Fenton clássica (Figura 27), o aumento da corrente catódica em -0,4V é atribuída à 

oxidação/redução do H2O2. 

Esse comportamento pode ser associado à diminuição da concentração de Cu1+ e 

aumento da concentração de Cu2+ devido às reações de oxidação do Cu1+ por H2O2 
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(Equações 15 e 16), possivelmente pelo radical HO , como mostrado nas reações a 

seguir: 

H2O2  +  Cu1+  + H
+
   ⇄   HO   +  Cu2+ +  H2O     (15) 

HO   +  Cu1+ +  H
+
   ⇄   Cu2+  +  H2O      (16) 

Na presença de H2O2, Cu2+ é regenerado via a reação de Fenton entre Cu(I) e H2O2 

nas condições experimentais em que radicais HO  são formados. Na presença de um 

excesso de H2O2, o radical HO  produzido da oxidação de Cu(I) na solução é 

consumido por outra molécula de H2O2 para produzir HOO  e O2
- 
 (Equações 17-19) 

[61]. 

H2O2  +  HO    ⇄    HOO
  
+  H2O  ⇄  O2

-  
+ H

+
       (17) 

Cu2+  +  O2
-   

 ⇄   Cu1+  +  O2       (18) 

Cu2+  +  HOO
    ⇄   Cu1+ +  O2  + H

+   
   (19) 

 

Nos estudos de degradação do fenol, com a análise dos intermediários formados, 

verificou-se que o ácido oxálico inibe a reação de Fenton devido à remoção do ferro 

livre da solução através da reação de complexação.  

O efeito inibidor dos ácidos alifáticos na reação de Fenton foi avaliado adicionando 

0,5mM dos ácidos oxálico (AO), fórmico (AF) e acético (AA) na reação de degradação 

de catecol. O comportamento voltamétrico do catecol foi registrado in situ e a 

concentração de catecol avaliada pela corrente de pico anódica, ipa (Figuras 29 e 30). 
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Figura 29: Valores de correntes máximas (ipa) para o catecol na reação de Fenton na 

presença de ácidos orgânicos: ausência (■), ácido oxálico (AO) (○), ácido acético (AA) 

(Δ) e ácido fórmico (AF) (▼). 
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Figura 30: Valores de correntes máximas (ipa) para o catecol na reação de Fenton + 

cupro-Fenton na presença de ácidos orgânicos: ausência (■), ácido oxálico (AO) (○), 

ácido acético (AA) (Δ) e ácido fórmico (AF) (▼). 

 

Na ausência dos ácidos alifáticos, obteve-se a diminuição de 90% da concentração 

do catecol, tanto para a reação de Fenton quanto para a de cupro-Fenton. Com a adição 

de ácido oxálico, a oxidação do catecol via reação Fenton + cupro-Fenton (Figura 30) 

ocorreu com diminuição de 30% do catecol, enquanto que na reação Fenton clássica, 

basicamente não ocorreu à oxidação do catecol. Isso ocorre devido à complexação dos 

íons ferro pelo ácido oxálico, minimizando a reação de Fenton e interrompendo o ciclo 

redox do catecol com Fe3+/Fe2+. A diminuição de 30% da concentração do catecol na 

reação Fenton + cupro-Fenton na presença de AO ocorreu apenas pela reação dos íons 

Cu1+/Cu2+, uma vez que o ferro livre foi removido da solução. Analisando o efeito dos 
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outros ácidos, foi observado a seguinte ordem de interação do íon Fe3+ com os ácido 

orgânicos: AO>>AF>AA.  

Esse estudo comprova o efeito inibidor dos ácidos orgânicos (AO, AA e AF) na 

reação de Fenton, dificultando a degradação total e resultando numa concentração de 

TOC final bastante elevada (Figura 15). A associação da reação de Fenton com a de 

cupro-Fenton aumenta a eficiência do processo, sendo que, no final da reação, apenas a 

reação de cupro-Fenton passa a atuar, devido à complexação do ferro pelo ácido 

oxálico. 
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4.9 - Estudo da eficiência de degradação de fenol pela reação de Fenton na 

presença de íons Zn
2+

 

Com o objetivo de avaliar o efeito do íon zinco no processo de degradação, 

estudos foram realizados variando-se a concentração de Zn
2+

. Nesse estudo, 

comprovou-se que a concentração de Zn
2+

 influencia significativamente a velocidade de 

degradação do fenol (Figura 31) e que o aumento da concentração desse íon no meio 

reacional aumenta a velocidade de reação.  
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Figura 31: Efeito de íons zinco na degradação de 12mM de fenol pela reação de Fenton 

iniciada com [Fe
2+

]=0,5mM; [H2O2]=200mM; T=30ºC e pHinicial= 3,0. Concentrações 

de íons Zn
2+

: ausência (●), 5mM Zn
2+

 (Δ), 50mM Zn
2+

 (■). 
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Na Figura 32, nota-se que o íon zinco não catalisa a degradação do peróxido de 

hidrogênio, ou seja, o íon zinco não gera radicais HO , pois após 50min de reação 

diminui somente 18% de matéria orgânica (TOC). 
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Figura 32: Efeito da adição de íons zinco na degradação de 10mM de fenol em que a 

concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e T=30ºC. Íons zinco 

adicionados como Zn
2+

 em: ausência (●); 0,5mM de Zn
2+

(○) e 50mM Zn
2+

 (■). 
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4.10 - Os principais intermediários formados durante a degradação de fenol pela 

reação de Fenton na presença de íons Zn
2+

 

O efeito da adição de íons zinco na degradação de fenol é evidenciado quando 

analisamos a concentração do fenol em função do tempo de reação (Figura 33). A 

influência da concentração de íons zinco na oxidação do fenol foi analisada fixando-se a 

concentração de H2O2 e de Fe
2+

 e variando a concentração de zinco. 
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Figura 33: Degradação de fenol em função da concentração de íons Zn
2+

 adicionados 

ao sistema. Condições experimentais: [Fe
2+

]=0,5mM; [H2O2]=200mM; T=30ºC e 

pHinicial= 3,0; [Zn
2+

]= ausência (●), 5mM (Δ) e 50mM (■). 
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Na Figura 33, observa-se a diminuição total da concentração do fenol em 10 

minutos de reação, tanto na presença quanto ausência de íons zinco. Nestas condições, 

observou-se que a concentração de zinco não influencia significativamente na 

velocidade da reação de oxidação do fenol, ou seja, o íon zinco não interfere na 

formação do HO , pois se interferisse teríamos mudança na velocidade de oxidação. 

Analisando os intermediários formados inicialmente no processo de 

degradação do fenol em função da variação da concentração de íons zinco, pode-se 

observar um aumento no tempo de persistência do catecol no sistema reacional com a 

adição de 5mM de zinco (Figura 34).  
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Figura 34: Formação e consumo de catecol em função da concentração de íons Zn
2+

 

adicionados ao sistema. Condições experimentais: [Fe
2+

]=0,5mM; [H2O2]=200mM; 

T=30ºC e pHinicial= 3,0. [Zn
2+

] = ausência (■), 2mM (○) e 5mM (Δ). 
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A influência da concentração de zinco também pode ser avaliada através da 

Figura 35, onde se verifica um aumento da velocidade de formação e consumo da 

hidroquinona com o aumento da concentração de zinco. 
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Figura 35: Formação e consumo de hidroquinona em função da concentração de íons 

Zn
2+

 adicionados ao sistema. Condições experimentais: [Fe
2+

]=0,5mM; 

[H2O2]=200mM; T=30ºC e pHinicial= 3,0. [Zn
2+

]: ausência (■), 2mM (○) e 5mM (Δ). 

 

 

 A análise dos compostos orgânicos presentes no final da reação mostra a 

formação do ácido oxálico (AO) (Figura 36), que não é degradado na presença de Fe2+, 

pois forma o complexo oxalato férrico, removendo o Fe
3+

 livre da solução e diminuindo 
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a eficiência da reação de Fenton. A presença de íons zinco no meio reacional resulta 

numa menor concentração final de TOC, conforme apresentado na Figura 31. 
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Figura 36: Variação da concentração de ácido oxálico (AO) com o tempo. Efeito da 

adição de íons inorgânicos na degradação de 10 mM de fenol. [H2O2] = 200mM, pHinicial= 

3,0 e T = 30 ºC. Adição de íons: 0,5 mM Fe
2+

 (■); 0,5 mM Fe
2+

 + 0,5 mM Zn
2+

 (○) e 0,5 

mM Cu
2+

 + 0,5 mM Zn
2+

 (Δ). 
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4.11 - Degradação de intermediários como substrato na presença de íons Zn
2+ 

Para avaliar o efeito do íon zinco no processo de degradação de ácidos 

orgânicos, estudos foram realizados variando-se a concentração de Zn
2+

 na degradação 

de ácido oxálico (Figura 37), ácido acético (Figura 38) e ácido fórmico (Figura 39), 

como substratos da reação.  
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Figura 37: Efeito da adição de íons zinco na degradação de 5mM de ácido oxálico 

(AO) em que a concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e 

T=30ºC. Íons zinco adicionados como Zn
2+

 em: 50mM de Zn
2+

 (■);  0,5mM de Fe
2+

 + 

50mM Zn
2+

 (○) . 
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Figura 38: Efeito da adição de íons zinco na degradação de 5mM de ácido acético (AA) 

em que a concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e T=30ºC. 

Íons zinco adicionados como Zn
2+

 em: 50mM de Zn
2+

 (■);  0,5mM de Fe
2+

 + 50mM 

Zn
2+

 (○) . 
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Figura 39: Efeito da adição de íons zinco na degradação de 5mM de ácido fórmico 

(AF) em que a concentração total de H2O2
 
adicionada foi de 200mM, pHinicial=3,0 e 

T=30ºC. Íons zinco adicionados como Zn
2+

 em: 50mM de Zn
2+

 (■);  0,5mM de Fe
2+

 e 

50mM Zn
2+

 (○) . 

 

Nesse estudo, comprovou-se que íons Zn
2+

 não influenciam significativamente a 

velocidade de oxidação desses intermediários da degradação de fenol, que são mais 

resistentes à reação de Fenton (Fe
2+

 / H2O2). 
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 5. Discussão 

Com os resultados dos estudos da eficiência da reação de Fenton, observou-se 

que a adição de peróxido de hidrogênio no início da reação promove o consumo do 

fenol quase imediatamente. Forma-se uma quantidade pequena dos intermediários 

catecol e hidroquinona em relação à adição contínua de peróxido durante 60 minutos de 

reação. Esse comportamento foi associado ao fenômeno chamado de concentração 

crítica do peróxido de hidrogênio [81, 82]. Geralmente, abaixo da concentração crítica, 

a velocidade de degradação de diferentes compostos orgânicos aumenta com o aumento 

da concentração de H2O2, devido à maior produção dos radicais hidroxilas. Acima da 

concentração crítica, a velocidade de degradação de compostos orgânicos diminui com 

o aumento da concentração de peróxido devido à reação dos radicais hidroxilas com o 

peróxido, formando HO2
●
, que apresenta menor capacidade de oxidação que HO

●
 [83], 

diminuindo a eficiência do processo (Tabela 1 - Reação R04).  

 Rodriguez et al. [84] e Santos et al. [74] observaram um aumento linear da 

eficiência do processo de degradação de fenóis em baixas concentrações de peróxido e, 

em altas concentrações, observaram que a velocidade de reação atinge um limite 

máximo, mantendo-se constante. Segundo Rodriguez et al. [84], o efeito da alta 

concentração de H2O2 é atribuída à competição do H2O2 com o fenol pelos radicais 

hidroxilas. Já Santos associa o efeito ao aumento da complexação do íon férrico pelos 

intermediários, diminuindo a disponibilidade do Fe
2+

 para reagir com o peróxido para 

formar HO
●
. Segundo os autores, acima de 40% da quantidade estequiométrica, o 

excesso de H2O2 não influencia mais na velocidade da reação. 
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Utilizando o fenol como substrato de degradação, fez-se a modelagem cinética 

das curvas experimentais, empregando as equações diferenciais de variação de 

concentração das espécies em função do tempo para cada reação elementar. As 

equações diferenciais foram resolvidas por técnicas de integração numérica, 

empregando o software COPASI 4.6. 

Neste modelo, as reações orgânicas que envolvem o radical hidroperoxila foram 

admitidas como sendo insgnificantes, pois o oxigênio dissolvido foi consumido em 

poucos segundos após o início da reação de Fenton na ausência de luz [85]. Utilizou-se 

uma reação genérica de produção de H2O2 para simular a adição deste reagente
 
ao longo 

dos 60 minutos de reação, com uma taxa de adição de 1mL.min
-1

. As reações R1 a R6, 

listadas na Tabela 1, representam as principais reações inorgânicas no sistema Fenton. 

Tabela 1: Reações inorgânicas aplicadas à reação de Fenton. 

 Reação k (s
-1

 ou M
-1

.s
-1

) 

 

R01 

 

Fe
2+

  +  H2O2  →  Fe
3+

  +  HO   +  HO
−
 

 

k1 = 63 [75] 

R02 Fe
3+

  +  H2O2  →  Fe
2+

  +  HO2   +  H
+
 k2 = 0,01 [75] 

R03 HO   +  HO   →  H2O2 k3 = 6 x 10
9
 [86] 

R04 

R05 

R06 

 

HO   +  H2O2  →  HO2   +  H2O 

HO2   +  HO2   →  H2O2  +  O2 

HO2    +  H2O2  →  HO   +  O2  +  H2O 

 

k4= 2,7 x 10
7
 [75] 

k5= 8,3 x 10
5
 [87] 

k6= 0,5 [87] 

 

 

 

 

 As constantes de velocidade das reações R01 a R06 são amplamente conhecidas e 

discutidas na literatura [75, 86, 87]. A reação R01 é a etapa determinante da reação de 

Fenton, devido à formação do radical hidroxila, que é um eletrófilo fortemente oxidante.  



 66 

 Sua etapa inicial envolve uma troca de uma molécula de água ligante da camada 

de hidratação do íon hexaaquo ferro (II) por uma molécula de peróxido. Este complexo 

de Fe
2+

 com H2O2 decompõe, gerando o radical hidroxila e Fe
3+

. Embora seja possível 

produzir grande quantidade de radicais hidroxila estequiometricamente a partir da 

reação R01, é de interesse que essa produção seja lenta, devido às reações R03 e R04 

em que ocorre a competição de moléculas de peróxido com radicais hidroxilas. Por esse 

motivo, em aplicações práticas da reação de Fenton, trabalha-se com quantidades 

catalíticas de sais de ferro (abaixo de 10
-4

 mol.L
-1

), mantendo-se a quantidade de 

peróxido de hidrogênio em excesso em relação a concentração de ferro e adicionando-se 

peróxido de hidrogênio lentamente ao sistema. 

A preferência para utilizar-se sais de Fe
2+

 em oxidação de compostos orgânicos 

se deve à baixa velocidade da reação R02 em comparação à reação R01, de modo que 

uma grande quantidade de composto orgânico é oxidada rapidamente. 

 Vários autores têm estudado os mecanismos de oxidação de compostos fenólicos 

pela reação de Fenton [75, 77, 87]. A aplicação do reagente de Fenton como um 

oxidante para o tratamento de efluentes é atraente, pois, o ferro é utilizado em 

concentrações catalíticas e não é tóxico e o excesso do peróxido de hidrogênio é 

convertido facilmente em oxigênio e água. Desta maneira, é um processo que não agride 

o meio ambiente [88]. Porém, a oxidação de substratos orgânicos completamente a CO2 

e H2O nem sempre é considerado economicamente viável devido ao alto consumo do 

peróxido de hidrogênio. Além do mais, através da reação de Fenton, a oxidação de 

substratos orgânicos não é completa devido à formação de compostos refratários.  

As reações de adição do radical hidroxila ao fenol são representadas pelas 

reações R07 e R08. A adição do radical hidroxila a um anel aromático forma o radical 

hidroxiciclo-hexadienila. Após a formação deste radical podem ocorrer oxidações 
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subsequentes, reformando o íon Fe
2+

. Nas reações R07 e R08 o radical HO  adiciona 

nas posições orto e para, respectivamente. A posição meta é menos favorecida, pois o 

radical dihidroxiciclo-hexadienila formado por ataque na posição meta é menos estável. 

As reações R09 e R10 formam o catecol e a hidroquinona, respectivamente, sendo esses 

intermediários identificados e quantificados através de análises de HPLC.  

O modelo cinético proposto para a oxidação do fenol consiste das 7 reações 

listadas na Tabela 2.  

Tabela 2: Modelo cinético para a oxidação do fenol. 

 Reação k (s
-1

 ou M
-1

.s
-1

) 

 

R07 

R08 

R09 

R10 

R11 

R12 

R13 

 

 

fenol  +  HO   →   o-DHCR
•a

 

fenol +  HO   →  p-DHCR
•b 

o-DHCR
•  

+  Fe
3+

  →  cat
c
  +   Fe

2+ 

p-DHCR
•
  +  Fe

3+ 
  →   hq

d 
+  Fe

2+ 

cat  +  HO   →  THCD
• e 

hq  +  HO   →  THCD
• 

THCD
•  

+  Fe
3+ 

  →  Fe
2+  

+  THB
 f
 

 

 

k7= 2 x 10
10

 [75] 

k8= 1 x 10
10 

[75] 

k9= 1,4 x 10
4 
[75] 

k10= 7 x 10
3
[75] 

k11= 1,4 x 10
10

 [89] 

k12= 1 x 10
10

 [89] 

k13= 7 x 10
3 
[75] 

 

a
o-DHCR

• = 
radical orto-dihidroxiciclo-hexadienila 

b
p-DHCR

•
= radical para-dihidroxiciclo-hexadienila  

c
cat= catecol  

d
hq=hidroquinona 

eTHCD
•
= radical trihidroxiciclo-hexadienila 

f
THB= trihidroxibenzeno 

 

 

 A reação do radical HO  com os intermediários, catecol e hidroquinona forma o 

radical trihidroxihexadienila (R13), que reduz Fe
3+

 a Fe
2+

. Entretanto, esses 

intermediários são formados inicialmente no processo de degradação do fenol e são 

consumidos ao longo da reação Fenton, eventualmente interrompendo o ciclo redox do 

ferro parando a reação. O primeiro intermediário, o radical o-dihidroxiciclo-hexadienila 
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(o-DHCR
•
), é o principal intermediário que reduz o íon Fe

3+
 na decomposição do fenol 

para formar o catecol. Vários autores sugerem que íons Fe
2+

 são regenerados somente 

por intermediários orgânicos [47, 77, 90-92]. 

 O modelo cinético adequa-se razoavelmente bem à descrição da decomposição do 

fenol pela reação de Fenton, bem como da geração e decaimento dos dihidroxibenzenos 

intermediários neste processo, destacando a importância da regeneração do Fe
2+

 pelos 

intermediários da reação na degradação do fenol, conforme a Figura 40. 
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Figura 40: Comparação entre os resultados experimentais e a modelagem cinética para a 

degradação do fenol pela reação de Fenton. 

 

  A estequiometria do processo de mineralização do fenol requer 14 mols de H2O2 

por mol de fenol. Na reação térmica de Fenton, cada mol de Fe
2+

 necessita de um mol 

de H2O2 para produzir um mol de radicais hidroxila. Nos nossos experimentos, foram 
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utilizados 0,5mM de Fe
2+

, que produziria, no máximo, 0,5mM de radicais hidroxila. 

Quando todo o Fe
2+

 fosse oxidado a Fe
3+

, o processo de degradação deveria tornar-se 

lento, pois a reação de redução de Fe
3+

 a Fe
2+

 pelo H2O2 é lenta, conforme a reação R02. 

Porém, os resultados mostram que a quantidade de fenol oxidado foi muito maior do 

que 0,5mM. Portanto, tem que existir algum outro processo capaz de reciclar Fe
3+

 a Fe
2+

 

com alta eficiência. 

De acordo com Hamilton et al. [45], a aceleração da hidroxilação de compostos 

aromáticos quando Fe
2+

, H2O2 e um enodiol semelhante à um catecol estão presentes no 

sistema é devido a um complexo ternário enodiol-Fe-H2O2, o qual seria o agente 

oxidante ativo, ao invés dos radicais hidroxilas. Contudo, é sabido também que o 

catecol (H2cat) é capaz de reduzir Fe
3+

 para Fe
2+

 rapidamente em baixo pH [85, 86], 

originando o complexo [Fe
2+

(cat )]
+
, o qual é instável em pH < 2,0 e forma um radical 

semiquinona (Hcat ). O desproporcionamento do Hcat  regenera o catecol e forma uma 

o-benzoquinona (Equações 20-22).  

Fe
2+

  +  H2cat  ⇄  [Fe
2+

 (cat )]
+
  +  2H

+    
(20) 

[Fe
2+

 (cat )]
+
  +  H

+
   ⇄  Fe

2+
  +  Hcat  (21) 

2Hcat∙ ⇄  H2cat  +  o-benzoquinona (22) 

 Na técnica de ESR (Electron Spin Resonance), a adição de íons Zn
2+

 ao sistema 

reacional é utilizada para aumentar a persistência do radical semiquinona de catecol em 

meio aquoso [63, 93-95]. Portanto, se o radical semiquinona estiver presente no sistema, 

espera-se um efeito do íon Zn
2+

. De fato, a adição de íons Zn
2+

 ao sistema aumentou o 

tempo de persistência de catecol no meio reacional, como mostrado na Figura 34. 
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Nos resultados experimentais pode-se observar um aumento da velocidade de 

desaparecimento de carbono orgânico em função da concentração de Zn
2+

. Devido ao 

aumento da persistência do radical semiquinona de catecol em meio aquoso, mais Fe
2+

 é 

regenerado e, mais radicais HO
 
são gerados.  

Com os dados experimentais da adição de íons zinco na degradação de fenol 

pela reação de Fenton, fez-se a modelagem cinética das curvas experimentais, 

mostrando a formação e consumo do catecol e hidroquinona. As reações R14 e R15 

correspondem à complexação de zinco com os radicais orto e para-dihidroxiciclo-

hexadienila, respectivamente. 

 

Tabela 3: Modelo cinético para a complexação do íon zinco com intermediários 

formados incialmente na degradação de fenol. 

 Reação k (s
-1

 ou M
-1

.s
-1

) 

 

R14 

 

R15
 

 

o-DHCR
•  

+  Zn
2+

  ↔  Zn (o-DHCR)
2+ g 

 

p-DHCR
•  

+  Zn
2+

  ↔  Zn (p -DHCR)
2+ h

 

 

k14= 1 x 10
3
 

k-14= 0,01
 

k15= 1 x 10
2 

k-15= 0,005 

g 
Zn (o-DHCR)

2+
 = complexo de zinco do radical orto-dihidroxiciclo-hexadienila 

h 
Zn (p-DHCR)

2+
= complexo de zinco do radical para -dihidroxiciclo-hexadienila 

 

 

A Figura 41 mostra a comparação entre os resultados experimentais e a 

simulação para a degradação do fenol com adição de íons zinco. 
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Figura 41: Comparação entre os resultados experimentais e a modelagem cinética para a degradação 

do fenol pela reação de Fenton na presença de íons Zinco. 

 

As Figuras 40 e 41 mostram a razoável correlação entre os resultados da 

modelagem e os obtidos experimentalmente. As reações envolvendo a redução do Fe3+ 

pelos radicais di- e trihidroxiciclo-hexadienila são indispensáveis para o processo de 

modelagem e explicam o elevado teor de fenol degradado, considerando a 

estequiometria do processo. Os resultados ressaltam a importância da regeneração do 

Fe2+ na degradação de compostos orgânicos que formam intermediários radicalares 

capazes de reduzir Fe3+. 
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O cobre também atua como um catalisador na decomposição de H2O2 (reação cupro-

Fenton), de modo similar ao ferro [49]. Ambos os metais de transição reagem com 

H2O2, formando complexos intermediários que em seguida se decompõem, formando o 

radical HO . Peróxidos orgânicos (RO2H) também são decompostos por esses metais, 

formando os radicais alcoxila (RO
•
) e peroxila orgânicos (RO2

•
). Na reação cupro-

Fenton, o complexo formado entre H2O2 e o metal é mais estável, do que o complexo 

análogo na reação de Fenton ferrosa [96]. Como conseqüência, as espécies reativas 

formadas na reação cupro-Fenton podem ser o radical HO  ou o íon Cu
3+

. A reação 

cupro-Fenton é aproximadamente 3 vezes mais rápida que a reação de Fenton ferrosa 

[97]. No entanto, a estabilidade do Cu
1+

 em solução aquosa depende da presença de 

quelantes ou compostos que reduzam constantemente Cu
2+

 a Cu
1+

. 

Através do estudo da reação cupro-Fenton de catecol por Voltametria Cíclica pode-

se observar que, tanto na reação de Fenton como de cupro-Fenton, todo o catecol foi 

oxidado após 20 minutos de reação, como indicado pela diminuição dos picos catódicos 

e anódicos do catecol. 

O estudo das reações primárias da etapa térmica da reação de Fenton, na presença 

de íons cobre, sugere dois possíveis papéis dos íons cobre. i) A reação de íons cobre(I) 

com H2O2 regenera Cu
2+

  via uma reação análoga a de Fenton e forma radicais HO
●
. Na 

presença de um excesso de H2O2, o radical HO
● 

produzido pela oxidação de Cu(I) na 

solução pode ser consumido por outra molécula de H2O2 para produzir HOO
●-

 e O2
●-

. 

(ii) Na etapa final da reação, quando o ferro livre da solução é complexado na forma de 

ferrioxalato, a formação do cátion Cu
1+

 continua a ocorrer e provoca um aumento da 

degradação do composto orgânico. 
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Esse estudo comprova o efeito inibidor dos ácidos orgânicos na reação de Fenton, 

dificultando a degradação e levando a um valor de TOC final bastante elevada. 

Associando a reação de Fenton com a cupro-Fenton aumenta a eficiência do processo, 

sendo que, no final da reação, apenas a reação de cupro-Fenton passa a atuar, devido à 

complexação do ferro, principalmente pelo ácido oxálico.  
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6. Conclusões 

O presente estudo comprovou a existência de um efeito dos íons Cu
2+

 e Zn
2+

 na 

degradação do fenol pela reação de Fenton. Sabe-se que o catecol é o principal 

intermediário inicial da oxidação do fenol, o qual pode formar um complexo com o Fe
3+

 

produzido pela reação térmica de Fenton. Este complexo é capaz de reduzir Fe
3+

 a Fe
2+

 

por um mecanismo de transferência de elétron e o Fe
2+

 regenerado poderia novamente 

ser utilizado na reação térmica de Fenton para continuar o processo de oxidação. O 

estudo das reações da etapa inicial da reação de Fenton na presença de íons zinco 

apresentou um efeito benéfico na degradação do fenol pela reação de Fenton, pois este 

íon interfere no tempo de persistência de um dos intermediários formados inicialmente, 

o catecol, provavelmente via estabilização do radical semiquinona corrrespondente. Os 

nossos resultados sugerem, então, que a redução de Fe
3+

 a Fe
2+

 na presença de catecol e 

H2O2, conhecido como sistema de Hamilton, é o mecanismo principal de catálise da 

reação térmica de Fenton no nosso sistema. 

Na reação convencional de Fenton, com Fe
2+

/Fe
3+

 e H2O2, os ácidos orgânicos 

alifáticos formados na degradação do fenol (principalmente o ácido oxálico) dificultam 

a mineralização completa, resultando num valor final de TOC bastante elevada. Os 

resultados deste estudo indicam que o íon Cu
2+ 

interfere principalmente nas etapas finais 

da reação da degradação e mineralização. Deste modo, a associação da reação de Fenton 

clássica com a de cupro-Fenton aumenta a eficiência global do processo, sendo que, no 

final da reação, apenas a reação de cupro-Fenton passa a atuar, devido à complexação 

do Fe3+
 pelo ácido oxálico. 
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