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INTRODUCTION GENERALE

La problématique de l'environnement fait désormais partie intégrante des stratégies de 

développement conçues et mises en œuvre dans chaque pays au niveau national comme au 

niveau sectoriel. 

Les activités industrielles représentent une source de pollution très importante et contribuent

d'une façon certaine à la détérioration de l’environnement et de la santé publique. En Algérie, 

ces activités, génératrices de pollution, couvrent les domaines suivants : l'agro-alimentaire, la 

transformation du papier, les matériaux de construction, cosmétique, produits 

pharmaceutiques, les diagnostiques médicales, la production d’énergie et le textile. C'est 

seulement avec la nouvelle prise de conscience écologique, qu’on se rend compte, qu’au delà 

des bénéfices et intérêts économiques, leur influence sur le milieu récepteur et 

l’environnement en général est loin d’être satisfaisante. 

Les rejets de l’industrie du textile constituent d’énormes nuisances pour la santé humaine. De 

ce fait, les eaux de rejets se trouvent fortement concentrées en colorants dont la faible 

biodégradabilité rend les traitements biologiques difficilement applicables, ce qui constitue 

une source de dégradation de l’environnement.

La production annuelle des colorants synthétiques mondiale est de 700 000 tonnes dont 

140000 tonnes rejetés dans les effluents [Zollinger, 1987 ; Messina et Schulz, 2006]. Leur 

élimination représente un des principaux problèmes dans le processus de traitement des rejets 

liquides. Plusieurs types sont très toxiques et difficilement biodégradables [Jenkins, 1978 ; 

Damodar, 2007]. La complexité chimique et la diversité des colorants rendent les traitements 

dits ″traditionnels″ insuffisants pour être efficaces [Van Der Zee, 2001].

Les méthodes classiques de traitement des eaux usées basées sur la destruction et l’oxydation 

des polluants organiques telles que le traitement biologique, l’oxydation par voie chimique et 

les méthodes physiques basées sur les phénomènes de transfert de matière telles que la 

filtration, la décantation, les techniques membranaires et l’adsorption sont parfois 

impuissantes à éliminer certaines molécules récalcitrantes très stables comme les composés 

phénoliques, ou alors, elles ne font que transférer la pollution d’une phase à une autre, 

nécessitant encore un traitement supplémentaire plus couteux. 
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Actuellement, les procédés d’oxydation avancée (Advanced Oxidation Processes: AOPs) 

peuvent être une alternative aux méthodes classiques pour le traitement des eaux usées et pour 

l’amélioration des procédés de production d’eau potable. Les POA sont basés sur la 

production in situ des radicaux hydroxyles (●OH), espèce très fortement oxydante et 

extrêmement réactive. Ces radicaux sont capables de minéraliser n’importe quel composé 

organique et organométallique. Les POA incluent des procédés d’oxydation chimiques en 

phase homogène: H2O2/Fe(II) (réactif de Fenton), O3/OH– (ozonation), O3/H2O2

(peroxonation),etc.; des procédés photochimiques: H2O2/UV (photolyse de H2O2), 

O3/UV,H2O2/Fe(II)/UV (photo-Fenton ou photocatalyse homogène), TiO2/UV (photocatalyse

hétérogène); des procédés électrochimiques directs et indirects (oxydation anodique, électro-

Fenton); des procédés électriques (sonolyse, faisceau d’électron, etc. ) et des procédés de 

décharge électrique (décharge couronne, plasma d’air humide).

Dans ce travail nous nous sommes intéressés à deux types d’POA en phase aqueuse: la 

photolyse directe en présence de H2O2 (UV/H2O2) et la photocatalyse hétérogène en présence 

de TiO2 (UV/TiO2).

Les technologies photochimiques sont simples d’utilisation, propres et peu coûteuses. De 

plus, elles ont la particularité de pouvoir à la fois désinfecter et traiter les contaminants. Le 

couplage des radiations UV avec des oxydants puissants tels que l’ozone et le peroxyde

d’hydrogène permet de dégrader les polluants de trois manières différentes : i) photo-

dégradation (photo-dissociation) utilisant les rayons UV pour exciter les molécules polluantes 

et les dégrader, ii) oxydation par action directe des oxydants O3 et H2O2 et iii) oxydation par 

photolyse de l’oxydant induisant la formation de radicaux libres hydroxyles.

La photocatalyse hétérogène est un procédé qui se développe rapidement dans l’ingénierie 

environnementale. Cette technique de dépollution sort des laboratoires et fait son entrée dans 

plusieurs secteurs d’activité industrielle, y compris les systèmes de purification de l’eau. Les 

avantages principaux de cette méthode sont: un faible coût, la facilité d’initiation et d’arrêt de 

la réaction, la faible consommation en énergie, la variété de polluants dégradables et la forte 

efficacité de la dégradation des polluants. 

Le développement et la validation du procédé photocatalytique et l’optimisation des conditions 

opératoires à l’échelle de laboratoire, permet d’obtenir une meilleur efficacité du traitement à 

l’échelle industrielle. L’objectif de cette étude est de montrer, en premier lieu, l’intérêt des 
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procédés d’oxydation avancée photochimique et photocatalytique sur la dégradation des 

colorants textiles, et de mettre en évidence l'influence de la structure chimique des colorants 

organiques sur l'efficacité de leur dégradation photochimique (UV-C et H2O2/UV-C) et 

photocatalytique (UV-A-TiO2 à différents types cristallins (TiO2-P25 et TiO2-PC500)) ; et 

déduire la corrélation entre la capacité d’adsorption sur le catalyseur et la réactivité 

photocatalytique. Nous nous sommes intéressés aussi à la détermination des conditions 

optimales de la dégradation et la minéralisation des quatre colorants textiles choisis pour cette 

étude : (Méthyle Orange (MeO), Rouge de Méthyle (RMe), Bleu de Bromophénol (BBP) et 

Bleu de Bromothymol (BBT)). Le Méthyle Orange (MeO) et le Rouge de Méthyle (RMe) sont 

des colorants azoïques (-N=N-) et le Bleu de Bromophénol (BBP) et le Bleu de Bromothymol 

(BBT) sont des colorants triphénylméthanes, ces derniers sont d’un point de vue commercial, 

les plus importants après les colorants azoïques. Ces colorants ont été choisis à cause de leur 

toxicité et leur forte utilisation dans l’industrie textile en Algérie. Les colorants azoïques et 

triphénylméthanes sont connus pour être parmi les substrats les plus toxiques et cancérigènes. 

La toxicité de ces colorants est accrue par la présence de substituants sur le noyau aromatique 

notamment des groupes méthyles, nitro (-NO2), halogènes (Br et Cl) et les sulfonate (SO3H). 

Selon la DEPA (Département d’Études des Pays Anglophones, 2000), l’estimation des risques 

de cancer impose de fixer une concentration limite de 3,1 µg L-1 en colorant dans l’eau 

potable.

Après une introduction générale, le manuscrit est structuré en cinq chapitres :

Le premier chapitre comporte: une synthèse bibliographique concernant la définition ainsi que 

l’utilisation et l’application des colorants dans l’industrie; une revue sur les caractéristiques 

des colorants industriels, leurs structures et leurs constitutions chimiques, ainsi que la toxicité 

engendrée par leur présence dans les eaux des rejets industriels, dont le traitement s’avère 

indispensable pour la sauvegarde de l’environnement; des généralités sur l’adsorption 

concernant les aspects théoriques, ses lois cinétiques et ses modèles mathématiques ; une 

description des procédés d’oxydation avancés et particulièrement le procédé photocatalytique 

en indiquant l’influence des différents paramètres opératoires (structure moléculaire des 

colorants, pH, concentration en polluant et en catalyseur, flux photonique, température…) et 

enfin l’application de la photocatalyse à la dépollution des eaux contaminées par les colorants.

Le deuxième chapitre concerne les techniques expérimentales adoptées dans cette étude, 

notamment la préparation des solutions, l’appareillage utilisé et les protocoles expérimentaux.
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Dans le troisième chapitre, nous présentons les résultats de la dégradation des colorants étudiés 

par les différents procédés photochimiques (UV seul et H2O2/UV), et la détermination des 

facteurs influençant le processus de dégradation de ces colorants, la concentration du colorant, 

le flux lumineux, le pH du milieu, et la concentration initiale de l’oxydant (H2O2) ainsi que la 

détermination des conditions optimales de la décoloration.

Le quatrième chapitre, est consacré à une étude de l’adsorption de chacun des quatre colorants 

utilisés dans notre étude, (Méthyle Orange (MeO), Rouge de Méthyle (RMe), Bleu de 

Bromophénol (BBP) et Bleu de Bromothymol (BBT)) sur les catalyseurs : Degussa TiO2-P25

et Millenium TiO2-PC500, les solutions des quatre colorants en suspension des deux semi-

conducteurs vont être ensuite soumises à la dégradation photocatalytique, ce qui va permettre 

de vérifier l’influence de la capacité de chacun des deux catalyseurs à adsorber les colorants 

sur leur oxydation photocatalytique.

Dans le cinquième chapitre, nous présentons les résultats de la dégradation photocatalytique 

des solutions aqueuses des quatre colorants utilisés dans notre étude en présence des particules 

de TiO2 (Degussa TiO2-P25 et Millenium TiO2-PC500). Le taux de dégradation 

photocatalytique a été comparé à celui de la photolyse et celui de l’adsorption ; une étude 

paramétrique a été développée en précisant les influences d’un certain nombre de facteurs sur 

les réactions de dégradation, comme : la concentration du photocatalyseur et sa nature, le pH 

initial de la solution du polluant, la température du milieu, le flux photonique, la source 

lumineuse (UV et solaire), la structure chimique du colorant, la concentration en oxydant 

(H2O2), l’addition des sels à différentes concentrations (NaCl, NaHCO3 et Na2CO3) et 

l’addition du Tert-butanol. Une étude cinétique basée sur la variation de la concentration 

initiale du polluant organique est réalisée, pour vérifier l’applicabilité du modèle de Langmuir-

Hinshelwood dans le cas de la dégradation photocatalytique de ces colorants en présence d’une 

suspension aqueuse des deux types des catalyseurs utilisés.



CHAPITRE I :
Synthèse Bibliographique
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Introduction

Ce chapitre est consacré à une étude bibliographique sur les colorants textiles et leur impact 

environnementale, avec une synthèse bibliographique sur les différents procédés d’oxydation 

avancée «POA» qui servent a l’élimination des colorants et des matières toxiques, en 

présentant leurs principes, leurs avantages et désavantages.

Dans cette première partie de ce travail, nous avons essayé de donner en premier lieu un 

aperçu général sur l’origine de la couleur et la classification des colorants et les techniques 

utilisées pour leur élimination des eaux, attendu qu’ils sont connus comme des produits 

réfractaires et qui peuvent devenir toxiques après leur décomposition dans la nature. En effet, 

la disponibilité décroissante des ressources en eau et leurs dégradation croissante ont favorisé 

le développement des projets de recherches sur des technologies plus efficaces, surtout que les 

procédés de traitement conventionnels des eaux usées à dégrader les polluants biorécalcitrants 

et/ou toxiques tels que les colorants ont montré une certaine incapacité.

En second lieu, une attention bien particulière a été donnée aux méthodes de traitements des 

eaux usées contaminées par les colorants de textile et en particulier sur les procédés 

d’oxydation avancée (POA). La particularité de ces procédés tient à la génération dans le 

milieu des radicaux hydroxyles très réactives et très oxydants, qui sont capables d’oxyder 

n’importe quelle molécule organique jusqu’à la minéralisation totale (transformation en CO2

et H2O et hétéroatomes). Une étude bibliographique détaillée sur les techniques d’élimination 

des colorants utilisés en particulier dans cette étude est présentée dans cette partie. Les 

méthodes chimiques (UV et H2O2/UV) et les méthodes photocatalyttiques (UV/TiO2) ont été 

détaillées. Aussi; des données essentielles sur  le phénomene de l’adsoprion sont rassemblées, 

étant donné que l’adsorpiton du substrat sur le catalyseur est la premiere étape de la 

photocatalyse.
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Partie I : GENERALITES SUR LES COLORANTS

I.  Définition

Un colorant est une substance colorée qui interagit avec le milieu dans lequel elle est 

introduite, et le colore en s’y dissolvant et/ou dispersant. Cette propriété de teindre résultant

d’une affinité particulière entre le colorant et la fibre est à l’origine des principales difficultés

rencontrées lors des procédés de teinture. Selon le type d’application et d’utilisation, les 

colorants synthétiques doivent répondre à un certain nombre de critères afin de prolonger la 

durée de vie des produits colorés sur lesquels ils sont appliqués : résistance à l’abrasion, 

stabilité photolytique des couleurs, résistance à l’oxydation chimique (notamment les 

détergents) et aux attaques microbiennes [Pagga et Brown, 1986 ; Zawlotzki Guivarch, 2004].

Les matières colorantes se divisent en deux grands groupes définis par la norme DIN 55944 

(nov.1973. Matières colorantes ; classification) :

 Colorant : matière colorante soluble dans les solvants et les substrats.

 Pigment : matière colorante insoluble dans les solvants et les substrats.

De ces définitions, il résulte que les colorants et les pigments sont donc deux termes à ne pas 

confondre lorsque l’on parle de matières colorantes, les colorants se distinguent des pigments 

du fait qu’ils sont solubles dans le milieu d’application, l’eau, alors que les pigments, 

insolubles, sont mis en suspension dans un liant organique comme de l’huile ou de la gomme, 

permettant ainsi de colorer le support.

Les matières colorantes se caractérisent par leur capacité à absorber les 

rayonnements lumineux dans le spectre visible (365 à 750 nm) [Defosse, A3 233], la 

transformation de la lumière blanche en lumière colorée par réflexion sur un corps, 

ou par transmission ou diffusion, résulte de l’absorption sélective d’énergie par 

certains groupes d’atomes appelés chromophore [Zawlotzki Guivarch, 2004]; La 

molécule colorante étant le chromogène. Plus la facilité du groupe chromophore à 

donner un électron est grande plus la couleur sera intense (groupes chromophores

classés par intensité décroissante dans le Tableau I.1). Les chromophores sont des 

groupes aromatiques, conjugués, comportant des liaisons non-liantes ou des 

complexes de métaux de transition. D’autre groupes d’atomes du chromogène 

intensifient ou changent la couleur due au chromophore dit « auxochromes » 

[Miocque et al, 1982 ; Winnacker et  Kucheler, 1968].
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Tableau I. 1 : Principaux groupes chromophores et auxochromes.

Groupements chromophores Groupements auxochromes

Azo (-N=N-) Amino (-NH2)

Nitroso (-NO ou –N-OH) Méthylamino (-NHCH3)

Carbonyl (>C=O) Diméthylamino (-N(CH3)2)

Vinyl (-C=C-) Hydroxyl (-HO)

Nitro (-NO2 ou =NO-OH) Alkoxyl (-OR)

Sulphure (>C=S) Groupements donneurs d’électrons

De manière générale, les colorants consistent en un assemblage de groupes 

chromophores, auxochromes et de structures aromatiques conjuguées (cycles 

benzéniques, anthracène, térylène, etc). Lorsque le nombre de noyau aromatique 

augmente, la conjugaison des doubles liaisons s’accroît et le système conjugué 

s’élargit. L’énergie des liaisons diminue tandis que l’activité des électrons augmente 

et produit un déplacement vers les grandes longueurs d’onde (effet bathochrome). 

De même lorsqu’un groupe autochrome donneur d’électrons (amino, hydroxy,

alkoxy…) est placé sur un système aromatique conjugué, ce groupe se joint à la 

conjugaison du système, la molécule absorbe dans les grandes longueurs d’onde et 

donne des couleurs plus foncées [Zhenwang et al, 2000].

II. Utilisation et application des colorants

Les grands domaines d’application des colorants sont les suivants:

- Dans l’industrie textile de la fourrure, du cuir (textile à usage vestimentaire) ; de décoration ;

de bâtiment, de transport, textile à usage médicale … ;

- Dans l’industrie des matières plastiques (pigments) ;

- Dans l’industrie du bâtiment : peintures (pigments) ;

- Dans l’industrie pharmaceutique (colorants) ;

- Dans l’industrie des cosmétiques ;

- Dans l’industrie agroalimentaire (colorants alimentaires) ;

- Dans diverses industries utilisées pour des carburants et des huiles ;

- Dans l’imprimerie (encre, papier).
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III. Nomenclature et classification

On dénombre environ 8000 colorants synthétiques chimiquement différents, 

répertoriés dans le Colour Index sous 40000 dénominations commerciales. Les 

colorants y sont classés sous un nom de code indiquant leur classe, leur nuance ainsi 

qu’un numéro d’ordre, selon leur usage, leurs constitutions ainsi que leurs marques 

commerciales [Defosse, A3 233].

Les principes de classification les plus couramment rencontrés dans les industries, sont basés 

sur les structures chimiques des colorants synthétiques et sur les méthodes d'application aux 

différents substrats (textiles, papier, cuir, matières plastiques, etc.).

Le classement des colorants selon leur structure chimique repose sur la nature du groupe 

chromophore (tableau I.1).

i. Les colorants azoïques : Estimés à une production d’environs 350 000 tonnes par an, ils 

constituent la famille la plus importante des colorants de synthèse. Ils sont caractérisés par la 

présence du groupe –N=N– [Hedayatullah, 1976], et leur couleur est liée aux chromophores 

associés à cette liaison [Belhadj, 2007]. Suivant le nombre des chromophores azo rencontrés 

dans la molécule, on distingue les monoazoïques, diazoïques et les polyazoïques.

NN

Les colorants azoïques constituent la famille la plus importante tant sur le plan de 

l'application, puisqu'ils représentent plus de 50% de la production mondiale de matières 

colorantes [DEPA, 2001 ; Bauer et al., 2001] que sur celui de la multiplicité des structures 

étudiées. Les colorants azoïques se répartissent en plusieurs catégories : les colorants 

basiques, acides, directs et réactifs solubles dans l'eau, les azoïques dispersés et à mordant non 

ioniques insolubles dans l'eau. Il est estimé que 10 - 15 % des quantités initiales sont perdues 

durant les procédures de teinture et sont évacués sans traitement préalable dans les effluents 

[Bauer et al., 2001]. Or ces composés organiques cancérigènes sont réfractaires aux procédés 

de traitements habituellement mis en œuvre et sont très résistants à la biodégradation [Pagga 

et Brown, 1986].
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ii. Les colorants anthraquinoniques : sont d’un point de vue commercial 

les plus importants après les colorants azoïques. Leurs formules 

générales dérivées de l’anthracène montre que le chromophore est un 

noyau quinonique sur lequel peuvent s’attacher des groupes hydroxyles 

ou amino.

O

O

iii. Les colorants triphénylméthanes : et leurs dérivés 

hétérocycliques constituent la plus ancienne classe de colorants 

synthétiques. Actuellement bien moins importants que les 

colorants azoïques et anthraquinoniques, ils ont néanmoins 

conservé une certaine valeur commerciale, car ils permettent de 

couvrir la totalité de la gamme de nuances. La coloration intense 

des triphénylméthanes provient du large système conjugué de l'ion 

cationique. Le carbocation central est en conjugaison avec les trois 

noyaux benzéniques, par lesquels la charge positive est fortement 

délocalisée.

NMe2Cl

Me2N NMe2

iv. Les colorants indigoïdes : tirent leur appellation de l’indigo 

dont ils dérivent. Ainsi les homologues sélénié, soufré et 

oxygéné du bleu indigo provoquent d’importants effets 

hypochromes avec des coloris pouvant aller de l’orange au 

turquoise.

N

N

O

O

v. Les colorants xanthènes : dont le composé le plus connu est la 

fluorescéine, sont dotés d’une intense fluorescence. Peu utilisés en tant 

que teinture, leur faculté de marqueurs lors d’accident maritime ou de 

traceurs d’écoulement pour des rivières souterraines est malgré tout bien 

établie.

O
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vi. Les colorants phtalocyanines : ont une structure complexe 

basée sur l’atome central de cuivre. Les colorants de ce groupe 

sont obtenus par réaction du dicyanobenzène en présence d’un 

halogénure métallique (Cu, Ni, Co, Pt, etc.). NCuN

N

NN

N

X

X

X

X

vii. Les colorants nitrés et nitrosés : forment une classe de colorants très limitée en 

nombre et relativement ancienne. Ils sont actuellement encore utilisés, du fait de 

leur prix très modéré lié à la simplicité de leur structure moléculaire caractérisée 

par la présence d’un groupe nitro (-NO2) en position ortho d’un groupement 

électrodonneur (hydroxyle ou groupes aminés) [Winnacker et Kucheler, 1968 ; 

Hedayatullah, 1976 ; Belhadj, 2007 ; Parkt et al, 1999 ; Perrin et Scharff, 1999].

NO2

OH

IV. Toxicité des colorants

La prise de conscience quant à la dangerosité de certains colorants a commencé vers 

1890 où l’on surveillait essentiellement les teneurs en cuivre, en arsenic et en plomb 

dans les colorants synthétiques ou minéraux. Cependant, bien que des toxicologues 

aient auparavant mis en évidence chez des animaux le risque de cancer lié à 

l’ingestion de certains colorants azoïques rouges, ce n’est qu’après la Seconde 

Guerre Mondiale que de sérieux testes biologiques ont abouti à la remise en cause de 

la plupart des colorants utilisés. Dès lors, une réglementation plus exigeante a été

instaurée entre 1940 et 1960, induisant la décroissance du nombre de colorants 

portés sur les listes d’autorisation. En 1960, tout colorant mis sur le marché est 

systématiquement soumis à des tests toxicologiques.

Une étude effectuée sur le recoupement des DL50 avec les classifications chimiques 

et tinctoriales des colorants, démontre que les colorants synthétiques organiques les 

plus toxiques sont les colorants diazo et cationiques [Zollinger, 1987]. Or le 

caractère électro-attracteur des groupes azo génère des déficiences électroniques, ce 

qui rend les azoïques peu disposés au catabolisme oxydatif dans des conditions 

environnementales aérobies [Zawlotzki Guivarch, 2004 ; Depa, 2000].
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La toxicité des azoïques par exposition aux colorants et à leurs métabolites n’est pas 

un fait nouveau. L’augmentation du nombre de cancers de la vessie observés chez 

des ouvriers de l’industrie textile, est reliée à leur exposition prolongée aux 

colorants azoïques [Rehn, 1895]. Depuis, les travaux effectués sur ces colorants ont 

démontré que ces composés chimiques présentaient des effets cancérigènes pour 

l’homme et l’animal [Depa, 2000 ; Iarc, 1982 ; Combes, R.B Haveland-smith, 1998 ;  

Brown, S.C Devito, 1993 ; Tsuda et al, 2000].

L’azobenzène est reconnu pour être un composé génotoxique au même titre que 

l’amarante, la tartrazine et le rouge cochenille qui figurent parmi les colorants 

azoïques les plus dangereux pour l’homme [Evans et al, 1949] et ont été retirés des 

listes de colorants alimentaires dans la plupart des pays. Les effets cancérigènes des 

composés azoïques s’expriment indirectement par leurs dérivés amines [Iarc, 1982]. 

La liaison azo est la portion la plus labile de ces molécules [Zollinger, 1987] et peut

facilement se rompre sous l’action enzymatique des organismes mammifères 

incluant l’homme, pour se transformer en composé amino cancérigène [Iarc, 1982 ; 

Evans et al, 1949].

La toxicité des azoïques est accrue par la présence de substituants sur le noyau 

aromatique notamment des groupes nitro (-NO2) et halogènes (particulièrement Cl) 

[Evans et al, 1949].

Les réactions d’intolérance faisant suite à l’absorption de colorants sont quant à elles 

de nature différente :

 Action sur le système nerveux central : interférences avec la neurotransmission de type 

GABA-ergique et synthèse excessive d’acétylcholine ou présence d’amines biogènes.

 Action sur le système nerveux périphérique : effet excitant (pour l’amarante notamment), 

anomalie des récepteurs neuroniques.

 Inhibition ou déficit de certaines enzymes.

 Augmentation de la perméabilité intestinale [Multon, 1998 ; Brigard, 1998].
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V. Impacts environnementaux des colorants 

V.1. Les dangers à cours terme

i. Eutrophisation : Sous l’action des microorganismes, les colorants libèrent des nitrates et 

des phosphates dans le milieu naturel. Ces ions minéraux introduits en quantité trop 

importante peuvent devenir toxiques pour la vie piscicole et altérer la production d’eau 

potable. Leur consommation par les plantes aquatiques accélère leur prolifération anarchique 

et conduit à l’appauvrissement en oxygène par inhibition de la photosynthèse dans les strates 

les plus profondes des cours d’eau et des eaux stagnantes.

ii. Sous-oxygénation : Lorsque des charges importantes de matière organique sont apportées 

au milieu via des rejets ponctuels, les processus naturels de régulation ne peuvent plus

compenser la consommation bactérienne d’oxygène. Manahan [Manahan, 1994] estime que la 

dégradation de 7 à 8 mg de matière organique par des micro-organismes suffit pour 

consommer l’oxygène contenu dans un litre d’eau.

iii. Couleur, turbidité, odeur : L’accumulation des matières organiques dans les cours d’eau

induit l’apparition de mauvais goûts, prolifération bactérienne, odeurs pestilentielles et

colorations anormales. Willmott et al [Willmott et al, 1998] ont évalué qu’une coloration 

pouvait être perçue par l’œil humain à partir de 5 10-6 g L-1. En dehors de l’aspect 

inesthétique, les agents colorants ont la capacité d’interférer avec la transmission de la 

lumière dans l’eau, bloquant ainsi la photosynthèse des plantes aquatiques.

V.2. Les dangers à long terme

i. La persistance : Les colorants organiques synthétiques sont des composés impossibles à

épurer par dégradations biologiques naturelles [PAGGA et  BROWN, 1986]. Cette 

persistance est en étroite relation avec leur réactivité chimique :

- Les composés insaturés sont moins persistants que les saturés,

- Les alcanes sont moins persistants que les aromatiques,

- La persistance des aromatiques augmente avec le nombre de substituants,

- Les substituants halogènes augmentent plus la persistance des colorants que les 

groupements alkyles.

ii. Bio-accumulation : Si un organisme ne dispose pas de mécanismes spécifiques, soit pour

empêcher la résorption d’une substance, soit pour l’éliminer une fois qu’elle est absorbée,

alors cette substance s’accumule. Les espèces qui se trouvent à l’extrémité supérieure de la
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chaîne alimentaire, y compris l’homme, se retrouvent exposées à des teneurs en substances

toxiques pouvant être jusqu’à mille fois plus élevées que les concentrations initiales dans

l’eau.

iii. Cancer : Si la plupart des colorants ne sont pas toxiques directement, une portion

significative de leurs métabolites l’est [Ganesh, 1992]. Leurs effets mutagènes, tératogène ou 

cancérigène apparaissent après dégradation de la molécule initiale en sous-produits 

d’oxydation : amine cancérigène pour les azoïques [Tsuda et al, 2000], leuco-dérivé pour les 

triphénylméthanes [Culp et al, 2002].

iv. Sous produits de chloration: Le chlore utilisé pour éliminer les microorganismes 

pathogènes réagit avec la matière organique pour former des trihalométhanes (THM) [Culp et 

al, 2002] pouvant atteindre plusieurs centaines de mg L-1. ils sont responsables de 

développement de cancer du foie, des poumons, des reins et de la peau chez l’homme 

[SANTÉ CANADA, 1990].
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Partie II : PROCESSUS D’ADSORPTION

I. Définition 

Comme il a été montré précédemment, l’étape d’adsorption du micropolluant sur le 

semiconducteur est une étape déterminante dans le processus photocatalytique. La conception 

et l’étude des processus d’adsorption nécessitent d’avoir des données sur les constantes 

d’équilibre qui pourraient être utilisées dans les modèles cinétique et de transfert de masse du 

colorant sur le TiO2 [Boulinguiez et al. 2008]. L’adsorption est dans la grande majorité des

cas, la première étape nécessaire à toute réaction catalytique en phase hétérogène. Quelques 

notions théoriques sur l’adsorption sont présentées dans le paragraphe suivant.

L’adsorption est un phénomène physico-chimique interfacial et réversible provoquant 

l’accumulation des molécules de soluté dans l’interface solide-liquide (ou solide-gaz). Très 

souvent l’adsorption de molécules organiques par les sols est caractérisée au laboratoire à 

l’aide de la technique appelée en "batch" qui consiste à agiter des suspensions d’adsorbants 

dans des solutions aqueuses contenant l’adsorbât dans des récipients fermés jusqu’à atteindre 

l’équilibre d’adsorption. Les quantités adsorbées sont classiquement calculées par la 

différence des concentrations entre la solution initiale et celle à l’équilibre [Robert, 1989]. 

Cette technique permet de mesurer une disparition des molécules de la phase liquide, mais 

elle ne permet pas d’identifier les phénomènes mis en jeu. L’adsorption est certainement 

impliquée, mais on ne peut pas écarter les autres phénomènes de rétention.

II. Description du mécanisme d’adsorption 

L’adsorption est un processus exothermique qui correspond à des interactions adsorbat –

surface solide. De façon générale, le phénomène d’adsorption se décompose en plusieurs 

étapes [Chitour, 1981,1979 : Huchon, 2006]:

1. Diffusion de la molécule d’adsorbat du fluide vers la couche limite, très rapide ;

2. Transfert à travers la couche limite (diffusion externe), rapide ;

3. Diffusion dans le volume poreux, lente ;

4. Adsorption en surface, très rapide ;

5. Diffusion de l’adsorbat en surface ;

6 et 7. Conduction thermique dans l’adsorbant, la couche limite puis le fluide.



                                                                   

L’adsorption est habituellement décrite par les isothermes, c.

quantité l’adsorbat sur d’adsorbant, avec la pression (si gaz) ou la concentration (si liquide) 

[Chitour, 1981].

Figure I.1: Représentation schématique des phénomènes de transport, de transfert et 
d’interactions dans une structure poreuse 

III. Types d’adsorption

Une distinction entre deux catégories de forces attractives doit cependant être 

permet de définir deux types d

i. L’adsorption physique : 

l’attraction entre les molécules d

soluté de la phase fluide, ces forces attractives sont de nature physique, comprenant les forces 

dites de Wander Waals ne détruisant pas l

correspondent à des énergies faibles qui sont de l

phénomène consiste essentiellement dans la condensation de molécules sur la surface du 

solide et il est favorisé en conséquence par un abaissement de la température.

ii. L’adsorption chimique

modification de la répartition des charges électroniques des molécules adsorbées qui conduit à 

la rupture de liaisons chimiques entre l

ionique. La chimisorption est donc complète lorsque to

surface ont établi une liaison avec les molécules de l

même type que celles qui sont impliquées lors de la formation des liaisons chimiques 

spécifique [Chitour , 1986 ; Slasli, 2
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adsorption est habituellement décrite par les isothermes, c.-à-d., les fonctions qui relient la 

adsorbant, avec la pression (si gaz) ou la concentration (si liquide) 

Représentation schématique des phénomènes de transport, de transfert et 
interactions dans une structure poreuse [Huchon, 2006 ; Gomella, 1973

Une distinction entre deux catégories de forces attractives doit cependant être 

permet de définir deux types d’adsorption :

: L’adsorption physique est un phénomène réversible qui résulte de 

attraction entre les molécules d’adsorbant composant la surface du solide et les molécules du 

phase fluide, ces forces attractives sont de nature physique, comprenant les forces 

Waals ne détruisant pas l’individualité des molécules et lorsqu

correspondent à des énergies faibles qui sont de l’ordre de quelques Kilocalo

phénomène consiste essentiellement dans la condensation de molécules sur la surface du 

solide et il est favorisé en conséquence par un abaissement de la température.

adsorption chimique : L’adsorption chimique s’accompagne d

modification de la répartition des charges électroniques des molécules adsorbées qui conduit à 

la rupture de liaisons chimiques entre l’adsorbant et l’adsorbat. Celle-ci peut être covalente ou 

La chimisorption est donc complète lorsque tous les centres actifs présents à la 

surface ont établi une liaison avec les molécules de l’adsorbat, les forces mises en jeu sont du 

même type que celles qui sont impliquées lors de la formation des liaisons chimiques 

Chitour , 1986 ; Slasli, 2002 ; Huchon, 2006].
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d., les fonctions qui relient la 

adsorbant, avec la pression (si gaz) ou la concentration (si liquide) 

Représentation schématique des phénomènes de transport, de transfert et 
Huchon, 2006 ; Gomella, 1973].

Une distinction entre deux catégories de forces attractives doit cependant être faite, ce qui 

adsorption physique est un phénomène réversible qui résulte de 

adsorbant composant la surface du solide et les molécules du 

phase fluide, ces forces attractives sont de nature physique, comprenant les forces 

individualité des molécules et lorsqu’elles opèrent, 

ordre de quelques Kilocalories par mole. Ce 

phénomène consiste essentiellement dans la condensation de molécules sur la surface du 

solide et il est favorisé en conséquence par un abaissement de la température.

accompagne d’une profonde 

modification de la répartition des charges électroniques des molécules adsorbées qui conduit à 

ci peut être covalente ou 

us les centres actifs présents à la 

adsorbat, les forces mises en jeu sont du 

même type que celles qui sont impliquées lors de la formation des liaisons chimiques 
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La chimisorption est essentiellement irréversible et engendre une couche monomoléculaire 

[Beckman, 1999 ; Chitoure, 1979]. On peut mesurer la chaleur d’adsorption chimique à partir 

des isotherme et isobares; généralement la chaleur de chimisorption n’est pas constante mais 

diminue lorsque la quantité de gaz adsorbé augmente. Ce phénomène peut provenir de 

l’hétérogénéité de la surface et de l’existence d’une répulsion entre les molécules adsorbées.

IV. Isothermes d’adsorption

IV.1. Classification des isothermes d’adsorption 

Gilles et al. [Gilles et al., 1974] ont proposé les modèles d’adsorption, dont quatre types 

particuliers sont maintenant considérées comme les quatre formes principales d’isothermes 

généralement observées [Limousin et al., 2007]. Le type d’isotherme obtenu permet de tirer 

des conclusions qualitatives sur les interactions, entre l’adsorbat et l’adsorbant, dont les plus 

importantes sont les suivantes [Naib, 2006] : 

-la forme de l’isotherme ; 

-l’existence de paliers sur les isothermes ; 

-le type d’adsorption (mono ou plolymoléculaire) ; 

-l’orientation des molécules adsorbées. 

Tous les systèmes adsorbant-adsorbât ne se comportent pas de la même manière. 

Expérimentalement, on distingue quatre classes principales nommées : S (Sigmoïde), L

(Langmuir), H (Haute affinité) et C (partition Constante). La figure I.2 présente cette 

classification.

Figure I.2: Classification des isothermes d’adsorption selon Giles et al. [Gilles et al., 1974].

avec:

Qe : la quantité adsorbée à l'équilibre ;

Ce : la concentration de la solution à l’équilibre.

Après cette description nous abordons l’interprétation des différentes classes d’isothermes.
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i. Isothermes de type C 

Les courbes sont sous formes de ligne droite avec le zéro comme origine. Elle signifie que le 

rapport entre la concentration dans la solution aqueuse et adsorbée est le même à n’importe 

quelle concentration. Ce rapport est appelé coefficient de distribution Kd (L kg-1) [Limousin, 

2007]. Elles concernent les molécules flexibles pouvant pénétrer loin dans les pores. 

ii. Isothermes de type L 

Le modèle de Langmuir « standard », indique une adsorption à plat de molécules 

bifonctionnelles [Edeline, 1998]. Le rapport entre la concentration dans la solution aqueuse et 

adsorbée diminue lorsque la concentration du soluté augmente, décrivant ainsi une courbe 

concave, cette courbe suggérant une saturation progressive de l’adsorbant [Limousin, 2007].

iii. Isothermes de type H 

C’est un cas particulier de l’isotherme de type L. Ce cas est distingué des autres 

parce que le soluté montre parfois une affinité si élevée pour le solide que la pente 

initiale ne peut pas être distinguée de l’infini, même si cela n’a pas de sens du point 

de vue thermodynamique.

iv. Isothermes de type S 

La courbe est sigmoïdale et elle présente un point d’inflexion. Ce type d’isotherme 

est toujours le résultat d’au moins deux mécanismes opposés. Les composés 

organiques non polaires sont un cas typique; ils ont une basse affinité avec les 

argiles, mais dès qu’une surface d’argile est couverte par ces composés, d’autres 

molécules organiques sont adsorbées plus facilement ce phénomène est appelé 

l’adsorption coopérative [Limousin, 2007].

IV. 2. Modèles d’isothermes d’adsorption

Une isotherme d’adsorption est la variation de la quantité adsorbée Qe (mg g-1) sur un solide 

en fonction de la concentration Ce (mg L-1) du composé adsorbable à l’équilibre (Qe = f (Ce)), 

à une température donnée. La quantité adsorbée à l’équilibre peut s’exprimer dans différentes 

unités; on utilise principalement dans le cas d’adsorption en phase aqueuse la mole d’adsorbat 

par masse de solide ou masse d’adsorbat par masse de solide.

Un grand nombre de modèles d’isothermes d’adsorption ont été développés par différents 

chercheurs et les isothermes ont été classées suivant leur forme par Brunauer, Emmet et Teller 

en 1938 (d’où le nom de classification BET). La plupart de ces isothermes ont d’abord été 
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proposée en phase gaz, puis adaptées aux phénomènes en phase liquide, parmi les quels 

l’isotherme de Freundlich et d’isotherme de Langmuir [Huchon, 2006; Rawajfih, 2006].

IV. 2.1. Isotherme de Langmuir

A l’équilibre, on retrouve une équation [Langmuir, 1915], telle que:

e

e
maxe bC1

bC
QQ




                                                                                                                 
(I.1)

où 

Qe est la quantité adsorbée du soluté à l’équilibre (mg g-1) ; 

Ce est la concentration du soluté à l’équilibre (mg L-1). 

Les paramètres Qmax (mg g-1) et b (L mg-1) représentent respectivement la capacité maximale 

d’adsorption et le rapport des constantes de vitesses d’adsorption et de désorption. 

Ce modèle ne prend en compte ni les empilements moléculaires ni les modifications 

d’énergies d’interaction avec le taux de recouvrement. 

La linéarisation et la représentation graphique de l’équation (I.1) en 1/Qe en fonction de 1/Ce

(forme I) ou en Ce/qe en fonction de Ce (forme II) permettent de déterminer Qmax et b [Zhou, 

1998]. 

IV. 2.2. Isotherme de Freundlich

Les isothermes du type " L " ou type " H " sont les plus largement rencontrées. D’après Van 

Bemmelen (1888) et Freundlich (1909) le premier modèle est empirique et est basé sur la 

relation, entre la quantité adsorbée Qe et la concentration dans la solution aqueuse du soluté 

Ce d’après la relation suivante [Limousin, 2007]:

n/1
ee KCQ                                                                                                                               (I.2)

où K (L kg-1) et n (sans dimension) étant deux constantes (n < 1). 

K est un paramètre lié essentiellement à la capacité maximale, et n est un paramètre lié aux 

coefficients de variation des énergies d’interaction avec le taux de recouvrement. La 

linéarisation et la représentation graphique de l’équation (I.2) en lnQe en fonction de lnCe

permettent de déterminer K et n [Zhou et al., 1998].

ee C
n

1
KlnQln 








                                                                                                            
(I.3)
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Partie III : PROCEDES D’OXYDATION AVANCEE (POA)

I.  Définition

Un grand nombre de procédés physiques, chimiques, photochimiques et 

électrochimiques ont été utilisés pour le traitement des eaux polluées par des 

composés organiques réfractaires, toxiques et non biodégradables, issues des 

activités industrielles qui génèrent selon le ou les types de fabrication des rejets 

polluants continus ou discontinus d’une extrême diversité.

La finalité du traitement de ces effluents est essentiellement la protection du milieu 

naturel, c’est-à-dire l’obtention d’une eau épurée qui satisfait aux normes de rejet 

édictées par la législation, autant qu’une bonne gestion de l’eau en milieu industriel. 

C’est dans ce contexte qu’on a développer des techniques de traitement rapides, 

moins onéreuses et plus adaptées à ce type de pollution que les procédés 

d’oxydation avancée (POA) ont vu le jour.

Les POA sont un groupe de procédés physicochimiques utilisés pour le traitement 

d’effluents gazeux et aqueux, car ils produisent des transformations profondes dans 

la structure chimique des polluants organiques. Les POA peuvent transformer aussi 

des polluants toxiques qui contiennent des ions métalliques ou peuvent être utilisés 

pour la récupération de métaux nobles. Les procédés d´oxydation avancés 

permettent même la désinfection, à travers la destruction de bactéries et de virus. Ils 

peuvent être utilisés seuls ou combinés (entre-eux ou avec des méthodes 

conventionnelles) pour traiter des effluents gazeux ou aqueux [Legrini et al., 1993 ;

Huang et al., 1993 ; CERI, 1998 ; CALGON, 1996 ; Bolton et al., 1994].

Le concept a été initialement proposé par Glaze et al. [Glaze et al., 1987] qui ont 

établi que les POA sont des procédés conduisant à la génération transitoire d´espèces 

ayant un grand pouvoir oxydant, principalement des radicaux hydroxyles (●HO). Ce 

radical, qui est très efficace pour l’oxydation de polluants organiques, peut être 

produit par des méthodes photochimiques ou non photochimiques. 

Les radicaux hydroxyles sont généralement considérés comme les espèces actives 

responsables de la destruction des polluants. Les cinétiques des réactions chimiques 

faisant intervenir de telles espèces semblent être du premier ordre par rapport à la 
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concentration en radical hydroxyle et à celle du polluant. Les constantes cinétiques 

(k) de ces réactions chimiques sont comprises entre 108 et 1010 mol L−1 s−1, alors que 

la concentration en radicaux hydroxyles pour ces procédés est de l’ordre de 10−10 –

10−12 mol L−1. Par conséquent, la constante du pseudo premier ordre (k’) est 

comprise entre 10−4 et 1 s−1.

Polluant + HO● → CO2 + H2O                                                                                            (I.4)

v = k [HO●] [polluant] = k’ [polluant]                                                                               (I.5)

Grâce à leur potentiel rédox standard élevé de 2,8 V (Tableau I.2), ces radicaux sont 

capables d’oxyder la majorité des composés organiques en dioxyde de carbone et en 

eau, mais aussi sous forme d’espèces simples telles que les acides formique, 

acétique, maléique et oxalique, l’acétone ou de dérivés chlorés comme le 

chloroforme; cependant ces espèces simples restent très intéressantes car elles 

prennent place dans les cycles énergétiques de la plupart des organismes vivants: 

leur oxydation biologique est alors possible. 

Tableau I.2 : Potentiel d’oxydation de quelques oxydants [Khan et al, 1985].

Oxydant Potentiel d’oxydation (ev)

Fluorure (F2/HF) 3,03

Radical hydroxyle (●OH) 2,80

Oxygène atomique (O2) 2,42

Ozone (O3) 2,07

Peroxyde d’hydrogène (H2O2) 1,78

Radical perhydroxyle (HO2
●) 1,70

Permanganate (MnO4
●/MnO2) 1,68

Chlorure (Cl2) 1,36

Bromure (Br2) 1,09

Iodure (I2) 0,54

Le radical hydroxyle (●OH) est un oxydant fort avec un potentiel standard d’oxydo–réduction 

de E° = 2,8 V/ESH:

OHHeOH 2 

                                                                                                    
(I.6)
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Le pKa du radical hydroxyle (●OH / O●−) étant égal à 11,9 [Oturan, 2007], cette entité 

radicalaire se trouve sous forme neutre (●OH) pour des valeurs de pH inférieures à 11,9.

Les radicaux hydroxyles, qui sont des oxydants puissants, sont aussi des espèces extrêmement 

réactives et de ce fait sont susceptibles d’être utilisés dans le traitement des eaux polluées. Ils 

répondent à un ensemble de critères d’exigence pour le traitement des eaux polluées, tels que :

 ne pas induire de pollution secondaire,

 ne pas être toxiques pour le milieu aquatique

 ne pas être corrosifs pour les équipements,

 être le plus rentable possible,

 être relativement simples à générer et à manipuler.

Ces radicaux sont susceptibles de réagir sur les composés organiques (RH ou PhX), 

organométalliques et minéraux par les trois modes de réaction suivants [Buxton, 1988 ; 

Okumura, 1992]:

a) Arrachement d’un atome d’hydrogène (déshydrogénation):

OHRRHOH 2 

                                                                                                   
(I.7)

b) Addition sur une liaison insaturée (hydroxylation):

  HOPhXPhXOH
                                                                                                   

(I.8)

c) Transfert d’électron (oxydo-réduction):

  HORHRHOH
                                                                                               

(I.9)

  XRXOHRXOH
                                                                                             

(I.10)

Parmi ces réactions, celles d’addition sur un squelette aromatique ont lieu avec des constantes 

de vitesse de l’ordre de 108−1010 L mol−1 s−1 [Oturan, 2007].

Sur la Figure I.3 suivante, nous illustrons les principales caractéristiques des 

radicaux hydroxyles libres ●OH
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Vie courte

OH

Très réactif

Réaction non séléctive

Caractère électrophile
Facile a produire

Oxydant puissant

Omniprésent dans la nature

Controle cinétique de réaction

Figure I.3: Caractéristiques du radical ●OH [Oppenlander, 2003].

La Figure I.4 illustré les procédés producteurs des radicaux hydroxyles ●OH.

UV/Fe3+/H2O2

OH

Sonolyse

Electrolyse

UV/TiO2
UV/H2O2/O3

UV/O3

UV/TiO2/H2O2

UV/H2O2

Figure I.4: Procédés d’oxydations producteurs des radicaux hydroxyles ●OH.

Les séquences réactionnelles initiales simplifiées de chaque système sont représentées dans le 

Tableau I.3.
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Tableau I.3: Séquences réactionnelles initiales simplifiés pour les principaux POA, 

[Lhomme, 2006].

Procédé Réaction chimique

O3/H2O2 H2O2 ↔ H+ + HO2
− / HO2

− + O3 →HO2 +O3 +H+ → O2 + ●OH

O2/UV R → R*/ R* + O2 → R● + O2
●−

R-X + hυ → X● + R● / R● + O2 → R-O-O● → Produits d’oxydations 

H2O2/UV H2O2 + hυ → H2O2
* → 2 HO●

H2O2/O3/UV Combinaison de séquences de H2O2/UV, O3/H2O2 et O3/UV 

O3/UV O3 + hυ → O3 → O2 + O(1D)/ O(1D) + H2O → H2O2
hυ → 2 HO●

H2O/UV (VUV) H2O + hυ (≤190 nm) → H2O → H● + ●OH 

H2O2/Fe2+ Fe2++ H2O2 → OH− + ●OH + Fe3+ / Fe3++ H2O2 → Fe2+ + H+ + HO2
●

H2O2/Fe2+/UV Fe2++ H2O2 → OH− + ●OH + Fe3+ / Fe3++ H2O2
hv→ Fe2+ + H+ + ●OH 

TiO2/UV TiO2 + hυ → TiO2 (h++ e−) → h++ H2O → H+ +●OH

                                             → e−+ O2 → O2
●−

Certains POA, comme la photocatalyse hétérogène, la radiolyse et d’autres 

techniques avancées utilisent des réducteurs chimiques qui permettent de 

transformer des polluants toxiques très stables et peu sensibles à l’oxydation (ions 

métalliques ou composés halogénés).

Les POA peuvent être regroupés en six grandes catégories :

- Les procédés d’oxydation homogène : Les radicaux sont générés par une réaction

chimique ; Fenton, ozone à pH élevé ou O3/H2O2.

- La photolyse homogène UV : ces procédés emploient la photolyse UV de H2O2

et/ou O3 en solution homogène pour générer les radicaux ●OH.

- La photocatalyse hétérogène : Une source lumineuse induit des réactions 

photoélectrochimiques à la surface d’un photocatalyseur semi-conducteur tel que 

TiO2, ZnO…

- La radiolyse : Des espèces ●OH, H●, sont produites par irradiation de forte énergie 

(rayon-γ) des solutions à traiter.
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- Les procédés électrochimiques d’oxydation : les radicaux sont générés dans le 

milieu à partir de réactifs formés par électrochimie (Electro-Fenton), à partir du 

solvant aqueux (oxydation anodique de l’eau).

- Procédés électriques et sonochimiques : ce sont des procédés basés sur une

alimentation électrique en forte différence de potentielle, les radicaux sont formés à

partir d’une décharge électrique (plasma) ou une irradiation ultrasonique.

L’efficacité de ces procédés dépend de nombreux paramètres tels que la 

concentration en oxydant, l’intensité de la lumière UV, le pH, la température, ainsi 

que la composition du milieu, l’efficacité de l’oxydation pouvant être réduite en 

raison de la consommation des ●OH par des composés organiques et/ou inorganiques 

[Flotron, 2004 ; Huchon, 2006; Kuo, 2004].

II. Différents procédés d’oxydation avancée (POA)

II. 1. Procédés photochimiques homogène UV

Les rayonnements ultraviolets sont très utilisés dans le traitement des eaux, soit seuls, soit

combinés avec des systèmes oxydants, principalement le peroxyde d’hydrogène, l’ozone, ou

le réactif de Fenton.

II.1.1. Photodissociation directe (UV)

Les polluants organiques peuvent être dissociés par excitation UV directe (λ < 250 nm). Pour

ce faire, les polluants doivent avoir une forte absorption pour la lumière d’excitation et un

rendement quantique suffisant. Le composé oxydé par la photoexcitation initiale (Eq.I.11)

réagit avec le dioxygène dissous dans l’eau avant d’être transformé en sous-produits (Eq I.12 

et I.13) [Miller et al, 1988]. 

*MhM                                                                                                                        (I.11)

  22
* OMOM                                                                                                          (I.12)

oduitsPrM 
                                                                                                                 (I.13)

Le traitement des polluants organiques par photolyse directe a rapidement été abandonné pour

de nombreuses raisons incluant les coûts très élevés de fonctionnement, la faible fiabilité du

matériel et les problèmes de maintenance. Mais le principal facteur de ce déclin a été l’arrivée

de la chloration jugée plus efficace et plus rentable.
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II.1.2. Photolyse de H2O2 (UV/H2O2)

La solution aqueuse du peroxyde d’hydrogène absorbe la lumière à des longueurs d’onde

inférieure à 360 nm. La densité optique d’une solution de peroxyde d’hydrogène augmente

lorsque le pH augmente, car la forme dissociée du peroxyde d’hydrogène (HO2
−) absorbe

mieux la lumière que la forme moléculaire (H2O2).

  OHHOOHOH 32222                                                                                             (I.14)

A la longueur d’onde de 254 nm, les coefficients d’extinction molaire de HO2
− et de H2O2

sont respectivement égaux à 240 L mol−1 cm−1 et 18,6 L mol−1 cm−1. Le peroxyde 

d’hydrogène peut subir une transformation photochimique par irradiation UV [Venkatadri, 

R.W Peters, 1993 ; Legrini, 1993].

La photodécomposition du peroxyde d’hydrogène génère des radicaux hydroxyles par simple

irradiation UV (Eq.I.15).

 HO2hOH 22                                                                                                            (I.15)

La photolyse de H2O2 est plus avantageuse que l’ozonation et son application moins

complexe, mais son efficacité est moindre due au faible coefficient d’extinction UV de H2O2.

Dans un système à réacteur fermé, le gain en efficacité pour des eaux de forte absorption UV,

sera limité malgré une hausse de la concentration en peroxyde (Eq. I.16). De plus, ce réactif

est extrêmement instable lorsqu’il est concentré et sa décomposition en eau et en oxygène est

fortement exothermique (98,6 kJ mol-1).

22222 OOHOHOHHO  
                                                                       (I.16)

OHHOOHOH 2222  
                                                                             (I.17)

Par ailleurs, la production des radicaux est affectée par les conditions de milieu 

telles que la température, pH, concentration en H2O2 et la présence de 

consommateurs de radicaux (H2O2 lui-même en forte concentration) [Hong et al, 

1996].
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II.2. Procédés photochimiques hétérogènes (UV/TiO2)

En catalyse homogène, le catalyseur, les réactifs et les produits forment une seule phase. En 

catalyse hétérogène, la réaction se produit uniquement à la surface du catalyseur solide dans 

une phase fluide contenant les réactifs et les produits, [Scacchi et al., 1996]. Le terme 

photocatalyse désigne l’accélération de la vitesse d’une réaction photo-induite en présence 

d’un catalyseur. La photocatalyse hétérogène désigne l’excitation d’un semi-conducteur par 

un rayonnement. Elle donne lieu à des modifications électroniques au niveau de sa structure, 

engendrant la formation de radicaux responsables de réactions d’oxydoréduction avec 

différents composés adsorbés à sa surface, [Petit et al., 2007]. Le photocatalyseur est un semi-

conducteur présentant une conductivité électrique intermédiaire entre les isolants et les 

métaux. Un semi-conducteur serait isolant à une température de zéro kelvin (zéro absolu), 

contrairement à un métal. 

La dégradation photochimique des substances chimiques organiques est fortement améliorée 

par l’ajout de catalyseurs semi-conducteurs hétérogènes. Les photocatalyseurs les plus 

communément rencontrés sont: TiO2, ZnO, ZnS, ZrO2, CdS, CeO2, [Herrmann, 1999].  

D’autres catalyseurs tels que le CdS et GaP ont étés testés, ils ont la faculté d’absorber une 

fraction plus large dans le spectre solaire, [Bube Richard, 1992], mais ces derniers ne sont pas 

stables et se dégradent pendant le processus photocatalytique, Tableau I.4. Le TiO2, semi-

conducteur, non toxique, peu coûteux, semble être le plus efficace et combine d’une part de 

bonnes propriétés d’adsorption vis-à-vis du réactif et d’autre part une capacité d’absorption 

des photons, [Herrmann, 2001]. Il présente une stabilité photochimique et une activité 

photocatalytique favorable au traitement des colorants, [Bessekhouad, 2003], ceci est un 

avantage important par rapport à la plupart des autres POA. L’une des limites au 

développement de ce système réside dans la séparation du catalyseur de la solution, 

engendrant une étape supplémentaire [Lhomme, 2006]. 

Les avantages de la photocatalyse ont permis le développement des applications dans des 

procédés de purification de l’eau et de l’air, le TiO2 est aussi utilisé dans la production de 

matériaux autonettoyants et/ou antibactérien: vitres, armatures de tunnels, dalles en céramique 

et à la prévention de la formation d’odeurs. 

Plusieurs études ont été effectuées pour étudier la photodégradation des colorants spécifiques 

de différentes catégories chimiques et sous différentes conditions opératoires, [Neppolian et 

al., 2002 ; Wang et al., 2000]. Dans la littérature, on trouve plusieurs travaux qui donnent les 
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mécanismes réactionnels et les identifications des intermédiaires formés lors de la 

photocatalyse de colorants azoïques, [Bauer et al., 2001; Stylidi et al., 2003; Stylidi et al., 

2004; Konstantinou et Albanis, 2004; Baiocchi et al., 2002; Karkmaz et al., 2004].

Tableau I.4: Liste des semi-conducteurs utilisés en photocatalyse.

Semi-
conducteur

Bande de 
valence 

E°(V/ESH)

Bande de 
conductance 
E°(V/ESH)

Largeur de la
bande interdite 

(eV)

Band gap
longueur d’onde

(nm)
TiO2 +3,1 -0,1 3,2 387
SnO2 +4,1 +0,3 3,9 318
ZnO +3,0 -0,2 3,2 387
ZnS +1,4 -2,3 3,7 335
WO3 +3,0 +0,2 2,8 443
CdS +2,1 -0,4 2,5 496
CdSe +1,6 -0,1 1,7 729
GaAs +1,0 -0,4 1,4 886
GaP +1,3 -1,0 2,3 539

II.2.1. Le photocatalyseur TiO2

II. 2.1.1. Les différentes formes cristallines du TiO2

Les oxydes de titane sont utilisés dans une grande variété d’applications technologiques pour 

lesquelles les propriétés de surface jouent un rôle. L’oxyde de titane est utilisé dans la 

catalyse hétérogène, dans les cellules solaires pour la production de l’hydrogène et l’énergie 

électrique, mais aussi comme pigment blanc dans les peintures et les produits cosmétiques, 

comme un revêtement protecteur contre la corrosion, revêtement optique et il trouve une 

application dans les batteries à base de Li et dans diverses autres applications, [Onal et al., 

2006]. 

On trouve le dioxyde de titane sous trois formes cristallines principales distinctes: le rutile, 

l’anatase et la brookite et plus rarement la variété bronze (TiO2-B) (Tableau I.5). De plus, le 

TiO2 existe sur un domaine de composition non stoechiométrique de formule générale TiO2-x. 

Seuls le rutile et l’anatase jouent un rôle dans les applications photocatalytiques, la brookite 

n’est jamais employée du fait de sa rareté. Les structures des deux formes cristallines du TiO2

(anatase et rutile) sont présentées sur les Figures I.5 et I.6. Dans le rutile, les ions O2
− forment 

un empilement hexagonal compact déformé alors que dans l’anatase ils forment un 

empilement cubique compact déformé. Dans les deux structures, les cations Ti4+ occupent la 

moitié des sites octaédriques. Les octaèdres TiO6 s’enchaînent en partageant des arêtes et des 

sommets, les cristaux de l’anatase et rutile ne diffèrent que par les distorsions et l’arrangement 
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des octaèdres, [Linsebigler et al., 1995]. La longueur moyenne des liaisons Ti-O est de 1,969 

Å dans le rutile, [Anderson et Wadsley, 1966] et 1,93Å dans l’anatase, [Cromer et Herrington, 

1955]. La brookite [Meagher et al., 1979], possède un réseau orthorhombique, avec une 

structure plus complexe que les précédentes. La comparaison des volumes d’espace occupés 

par une unité formulaire TiO2 dans les trois structures (Tableau I.5) montre que la compacité 

diminue suivant la séquence rutile> brookite> anatase. L’anatase est la moins compacte des 

trois, [Sarantopoulos, 2007].

Tableau I.5: Le dioxyde de titane [Sarantopoulos Christos, 2007].

Nom Dioxyde de titane TiO2

Masse molaire g /mol 79,89
Phase cristalline Anatase Rutile Brookite

Système cristallin quadratique quadratique Orthorhombique
a (A) 3,7642 4,5845 9,184
b (A) - - 5,447
c (A) 9,5146 2,9533 5,145

densité 3,89 4,27 4,12
Volume du TiO2 massif 34,1 31 32,2

Thermodynamiquement, l’anatase et le rutile sont capables d’initier des réactions d’oxydation 

photocatalytique. Cependant, l’anatase a été identifié comme étant la variété la plus efficace 

des deux en photocatalyse, [Ku et al., 1996; Maeda et Watanabe, 2007]. Dans certains cas 

l’activité photocatalytique est presque comparable, voire même supérieure lors de l’oxydation 

du sucrose pour le rutile, [Watson et al., 2003]. Cette différence entre les deux variétés 

allotropiques sur l’efficacité photocatalytique peut être attribuée à différents paramètres tels 

que : la taille des grains, la surface spécifique, la teneur en OH de la surface, l’adsorption des 

polluants à dégrader, l’absorption des photons UV. La mobilité des charges créées dans la 

matrice du semi-conducteur TiO2 sous l’impact des photons.

La vitesse de recombinaison électron-trou (e−/h+) est plus grande pour le rutile que pour 

l’anatase. La durée de vie du couple électron (e−/h+) est plus élevée pour l’anatase.

Cette recombinaison ralentit la photodégradation des polluants car elle limite la formation des

espèces oxydantes, ●OH, nécessaires à la dégradation des polluants organiques adsorbées sur

la surface du photocatalyseur. Une autre cause de la moindre efficacité du rutile est sa faible

capacité à adsorber l’oxygène et le piégeage est par conséquent moins efficace, ce qui entraîne

une faible activité catalytique, [Lewis et Rosenbluth, 1989].
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La vitesse de formation des paires électron-trou sous l’impact des photons dépend de

l’intensité de la lumière incidente et des propriétés optiques et physiques du photocatalyseur.

La vitesse de diffusion des charges vers la surface du semi-conducteur est déterminante pour

la formation des radicaux ●OH et donc pour la vitesse de dégradation du polluant.

L’activité photocatalytique, vitesse de diffusion des paires et leur taux de recombinaison du 

TiO2 sont liés à plusieurs paramètres principaux, essentiellement structuraux: la composition 

allotropique, la cristallinité, la taille des cristallites, et le taux de dopage ionique. Ces 

différences de structure entraînent des caractéristiques particulières sur leur capacité à 

adsorber l’oxygène, [Wang et al., 1993]. D’autre part, l’activité photocatalytique dépend de la 

nature chimique du polluant et de la complexité chimique de sa molécule, (processus 

d’adsorption/désorption ainsi que les réactions redox), [Nguyen Dinh An, 2001]. 

i. Anatase: Montre une activité photocatalytique supérieure à celle du rutile, c’est également 

une forme de dioxyde de titane cristallisant dans le système quadratique. Alors que le rutile se 

présente sous la forme de longs prismes, l’anatase se trouve sous la forme d’octaèdres. Au-

delà de 700°C, l’anatase se transforme en rutile. De tels effets de température seront utilisés 

par la suite pour obtenir les phases cristallines voulues. La structure cristalline de l’anatase est 

nettement plus complexe que celle du rutile. Les octaèdres y ont été «déformés». La maille est 

représentée sur la Figure I.5.

Figure I.5: Maille élémentaire de l’anatase : (Gris : titane, rouge : oxygène).

ii. Rutile: Forme la plus abondante, tire son nom de sa couleur rouge, la plus typique, bien que 

ce minéral puisse être également représenté par des couleurs jaunes ou noires, Figure I.6.



                                                                   

Figure I.6: Maille élémentaire du Rutile

Le rutile cristallise dans le réseau de Bravais quadratique. Le rayon ionique de l

de 74, 5 pm (avec 1 pm = 1×10

0, 591. Ce rapport favorise la structure suivante: les ions O

hexagonale compacte, et les ions Ti

structure. Ceci cause naturellement une dilatation

duplication-translation du motif précédent, en alternant couche après couche le site 

octaédrique occupé, on obtien

II.2.1.2. Effets relatifs à la surface

Concernant l’hydroxylation de la surface des oxydes en général et du TiO

lorsqu’ils sont dans une solution aqueuse, les molécules d

dissociés ou moléculaires, sur la surface du semi

Les groupes hydroxyle peuvent jouer le rôle de sites d

tendance à former des liaisons hydrogène. Ces effets d

plusieurs couches à partir de la surface, 

nécessité d’une diffusion dans la couche d

le transfert des molécules organiques du se

Bien que les radicaux ●OH soient formés sur la surface, ils pourraient, en solution aqueuse, se 

résorber et agir aux sein de la solution (première couches de la solution), 

Cunnibgham, et al., 1994]. 

le Tableau I.6.
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Maille élémentaire du Rutile : (Gris : titane, rouge

Le rutile cristallise dans le réseau de Bravais quadratique. Le rayon ionique de l

1 pm = 1×10-12 m), celui de l’ion O2
− est de 126 pm, soit un rapport r

0, 591. Ce rapport favorise la structure suivante: les ions O2
− s’organisent selon une structure 

hexagonale compacte, et les ions Ti4+ occupent un site octaédrique sur deux dans cette 

structure. Ceci cause naturellement une dilatation de la structure hexagonale compacte. Par 

translation du motif précédent, en alternant couche après couche le site 

octaédrique occupé, on obtient la structure quadratique des ions titane. 

. Effets relatifs à la surface

hydroxylation de la surface des oxydes en général et du TiO

ils sont dans une solution aqueuse, les molécules d’eau sont adsorbées, sou

dissociés ou moléculaires, sur la surface du semi-conducteur, [Henderson, 2002]

Les groupes hydroxyle peuvent jouer le rôle de sites d’adsorption pour les molécules qui ont 

tendance à former des liaisons hydrogène. Ces effets d’organisation semblent s

plusieurs couches à partir de la surface, Figure I.7. Il faut donc prendre en considération la 

une diffusion dans la couche d’eau organisée adjacente à la surface du solide pour 

le transfert des molécules organiques du sein du liquide vers la surface du photocatalyseur. 

OH soient formés sur la surface, ils pourraient, en solution aqueuse, se 

résorber et agir aux sein de la solution (première couches de la solution), 

. Les caractéristiques des phases anatase et rutile sont données dans 
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, rouge : oxygène).

Le rutile cristallise dans le réseau de Bravais quadratique. Le rayon ionique de l’ion Ti4+ est 

est de 126 pm, soit un rapport r+/r− = 

organisent selon une structure 

occupent un site octaédrique sur deux dans cette 

de la structure hexagonale compacte. Par 

translation du motif précédent, en alternant couche après couche le site 

hydroxylation de la surface des oxydes en général et du TiO2 en particulier, 

eau sont adsorbées, sous forme 

[Henderson, 2002]. 

adsorption pour les molécules qui ont 

semblent s’étendre sur 

donc prendre en considération la 

eau organisée adjacente à la surface du solide pour 

in du liquide vers la surface du photocatalyseur. 

OH soient formés sur la surface, ils pourraient, en solution aqueuse, se 

résorber et agir aux sein de la solution (première couches de la solution), [Turchi, et al., 1990; 

Les caractéristiques des phases anatase et rutile sont données dans 
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Figure I.7: Adsorption de l’eau sur le photocatalyseur [Henderson, 2002].

Tableau I.6: Caractéristique des phases anatase et rutile [Sarantopoulos, 2007].

Anatase Rutile
Métastable thermodynamiquement* Stable thermodynamiquement*

Faible énergie de surface (si nanocristallin) Énergie de surface 15% supérieure à
celle de l’anatase

Élaboré à basse température Élaboré à haute température
Grande vitesse de nucléation Transformation de l’anatase facile à

T > 600°C et si anatase nanostructuré
Nano-structuré Grains de taille moyenne supérieure à

ceux de l’anatase
Grande surface spécifique Surface spécifique plus faible

Porteurs de charge plus mobiles Porteurs de charge moins mobiles
(davantage de recombinaisons)

Largeur de la bande interdite, Eg = 3,2 eV Eg = 3,0 eV
Photoconductivité élevée Photoconductivité faible

Plus actif en photocatalyse Moins actif en photocatalyse

Les avantages de l’application de TiO2 comme catalyseur [Konstantinou and Albanis, 2004] :

- TiO2 est biologiquement et chimiquement assez inerte ;

- TiO2 est peu coûteux et réutilisable ;

- Il n’induit pas de résistance au transfert de masse ;

- Il peut être utilisé aux conditions ordinaires (atmosphériques, l’oxygène étant employé 

comme oxydant) ;

- TiO2 peut mener à la minéralisation du carbone organique en CO2 ;

- TiO2 a une stabilité chimique relativement élevée en grande partie disponible, non toxique.

II.2.1.3. Impureté dans les semi-conducteurs 

Une concentration en impuretés bien maitrisée dans la couche d’un semi-conducteur TiO2

peut jouer un rôle très positif sur l’activité photocatalytique, ainsi, [Park et al., 2004], ont testé 
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des cations à faible valence tels que Fe3+, Co2+, Ni2+ et à forte valence comme Mo5+, Nb5+, 

W6+ pour l’étude de la photoactivité du TiO2 sur la dégradation du trichloréthylène. La 

dégradation est plus forte en présence des cations à forte valence et bien prononcée comparé 

aux cations à faible valence. Ce peut être expliqué par la grande cristallinité des 

photocatalyseurs dopés avec les cations à forte valence. Les cations à fortes valences 

favorisent le transport et la séparation des couples (e−/h+), [Park et al, 2004]. 

II.2.2. Mécanisme de la dégradation photocatalytique 

Le dioxyde de titane TiO2 est le semi-conducteur le plus utilisé comme photocatalyseur dans 

la dégradation des micropolluants organiques, [Herrmann et al., 1999; Konstantinou et

Albanis, 2003]. Comme tout semi-conducteur, le TiO2 est caractérisé par une bande interdite 

Eg qui se trouve entre deux bandes d’énergies: 

◘ bande complètement remplie (gamme d’énergie inferieur), appelée « bande de valence » 

◘ la bande d’énergie permise (gamme d’énergie supérieure), appelée « bande de conduction » 

La bande de valence est riche en électrons mais ne participe pas aux phénomènes de 

conduction (pour les électrons). La bande de conduction, quant à elle, est, soit vide (comme 

aux températures proches du zéro absolu dans un semi-conducteur), soit semi-remplie 

d’électrons (comme dans le cas des métaux). Cependant, c’est elle qui permet aux électrons 

de circuler dans le solide. Dans les conducteurs (métaux), la bande de conduction et la bande 

de valence se chevauchent. Les électrons peuvent donc passer directement de la bande de 

valence à la bande de conduction et circuler dans tout le solide. Dans un semi-conducteur, 

comme dans un isolant, ces deux bandes sont séparées par une bande interdite, appelée 

couramment « gap ». L’unique différence entre un semi-conducteur et un isolant est la largeur 

de cette bande interdite, largeur qui donne à chacun ses propriétés respectives. Dans un 

isolant, cette valeur est si grande (aux alentours de 6 eV pour le diamant par exemple) que les 

électrons ne peuvent passer de la bande valence à la bande de conduction: les électrons ne 

circulent pas dans le solide. Dans les semi-conducteurs cette valeur est plus petite (1,12 eV 

pour le silicium, 0,66 eV pour le germanium, 2,26 eV pour le phosphure de gallium et 3,2 

pour le TiO2 (anatase)). Si on apporte cette énergie (ou plus) aux électrons, par exemple en 

chauffant le matériau, ou en lui appliquant un champ électromagnétique, ou encore dans 

certains cas en l’illuminant, les électrons sont alors capables de passer de la bande de valence 

à la bande de conduction, et de circuler dans le matériau (Figure I.8).
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Figure I.8: Comparaison des niveaux énergétiques entre un métal, un semi conducteur et un 
isolent.

La formation d’une paire électron-trou est d’autant plus facile que la différence d’énergie 

entre la bande de conduction et la bande de valence, est faible. Ainsi pour permettre une 

photoactivation du catalyseur, il faut une énergie d’excitation supérieure à Eg, ce qui 

correspond à une irradiation d’une longueur d’onde maximale de 388 nm (cas du TiO2

anatase), définie par l’Équation I.18, [Lhomme, 2006; Suwanchawalit et al., 2008]:

ExcitationE

hC
                                                                                                                   (I.18)

avec : longueur d’onde d’irradiation (m), h: constante de Planck (h= 6,63 10-34 J s), C: vitesse 

de la lumière (C= 3 x 108 m s-1), EExcitation: énergie d’excitation (eV) 

Le TiO2 absorbe de la lumière à λ< 385 nm. Il a été démontré que ce dernier possède une 

grande stabilité, une bonne performance et un prix intéressant. L’étape initiale dans ce 

procédé photocatalytique est l’absorption des radiations UV avec formation des paires 

électrons-trous positif. La Figure I.9, illustre le principe de la photocatalyse hétérogène sur 

une particule de semi-conducteur.
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Figure I.9: Schéma du principe général de la photocatalyse hétérogène.

Dans la photocatalyse hétérogène le processus catalytique global peut être décomposé en cinq 

étapes indépendantes, [Herrmann, 1999]: 

1. Transfert des réactifs de la phase liquide à la surface du photocatalyseur 

2. Adsorption d’au moins un réactif à la surface du photocatalyseur 

3. Réaction photocatalytique en phase adsorbée 

4. Désorption du ou des produit(s) 

5. L’évacuation des produits. 

)he(TiO)UV(hTiO BCBC22
                                                                                    (I.19)

Les électrons qui se trouvent dans la bande de conduction peuvent réduire l’oxygène dissous 

avec formation de radical superoxyde O2
●−, [Trillas, 1996], L’oxygène moléculaire agit 

comme une espèce accepteur d’électrons dans la réaction de transfert, [Trillas, 1996; Karkmaz 

et al, 2004].

  2BC22 O)e(TiOO                                                                                                          (I.20)

Le radical superoxyde O2
●− peut réagir avec H2O pour donner HO●, OH− et O2 comme il est 

montré sur les réactions suivantes :

22222 OOH2OHOH22O  
                                                                                    (I.21)

La photocatalyse de l’eau oxygénée régénère le radical hydroxyle libre ●OH,
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OHOH)e(TiOOH2 222
                                                                                            (I.22)

  22 HO2H2O                                                                                                              (I.23)

Tandis que les h+ (trous positifs) réagissent avec l’H2O ou OH− adsorbés, donnant ainsi un 

radical ●OH, [Prairie al, 1993; Hoffmann et al, 1995], suivant les réactions (I.24) à (I.27), on 

peut aussi assister à une oxydation directe par transfert d’électrons du substrat adsorbé 

(polluant) à la surface selon la réaction (I.23):

  HOHTiOOH)h(TiO abs2abs2BV2                                                                           (I.24)

  abs2absBV2 OHTiOOH)h(TiO                                                                                     (I.25)

  ads2adsBV2 RXTiORX)h(TiO                                                                                   (I.26)

ndégradatiodeoduitsPrRTiOR)h(TiO 2BV2  

                                              (I.27)

A titre d’exemple du dernier processus, Équation (I.27), les radicaux hydroxyles oxydent la 

liaison C-H pour donner un groupement carboxylique qui se décarboxyle ensuite selon 

l’Équation (I.28) que l’on appelle réaction photo-Kolbe :

2CORhRCOO  
                                                                                                 (I.28)

Les radicaux hydroxyles formés, participent également à la dégradation des polluants (RX)

OHCORXHO 22 
                                                                                                   (I.29)

OHRRHO 2 
                                                                                                      (I.30)

L’étape suivante est de grande importance, surtout en raison de la forte concentration d’ions 

OH−, compte tenu de dissociation de l’eau en ions.

  HOHOH2                                                                                                                 (I.31)

Une grande partie des paires électron-trous se recombine dans le volume de la particule ou sur 

la surface, ce qui diminue le rendement quantique.

Chaleur)e(TiO)h(TiO BC2BV2  

                                                                                       (I.32)

Des travaux récents se sont focalisés sur l’obtention de nouveaux catalyseurs de TiO2 dopé, 

qui sont caractérisés par un large spectre d’absorption et un rendement quantique élevé. La 

photocatalyse avec TiO2 peut aussi fonctionner dans le visible en utilisant de l’énergie solaire. 

L’utilisation des semi-conducteurs sur des supports catalytiques absorbants (carbone activé) a 
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augmenté la vitesse de minéralisation des micropolluants organiques, [Zhou et al, 2006; Asahi 

et al, 2001; Wang et al, 2006].

II. 2.3.  Facteurs influençant la photocatalyse hétérogène

Beaucoup de facteurs affectent le taux de réaction photocatalyique ; une distinction peut être 

faite entre les paramètres opératoires et ceux en rapports avec les caractéristiques du 

photocatalyseur.

Les paramètres opératoires ou extrinsèques sont des facteurs externes tel que les conditions de 

fonctionnement qui incluent le pH de la solution, la concentration initiale du composé 

organique, l’intensité de la lumière, le dosage du catalyseur, la température, la présence des 

agents oxydants, la teneur en dopant pour les catalyseurs dopés.

Les paramètres en rapport avec les propriétés du photocatalyseur ou intrinsèques sont ceux 

liés aux propriétés du photocatalyseur lui–même (surface spécifique, gap, taille des 

cristallites…) [Fdil, 2004 ; Beydoun, 2000 ; Hadj Salah, 2004].

Dans la suite; nous présentons une étude originale sur l’influence des paramètres qui peuvent 

avoir le plus grand impacte sur l’efficacité de la réaction photocatalyique, avec un résumé des 

résultats des travaux réalisées par différent auteur dans le domaine de la photocatalyse et des 

articles utilisés dans notre thèse comme références.

II.2.3.1. Influence de la structure moléculaire des colorants

Dans cette partie nous avons basé sur l’influence de la structure moléculaire et les substituant 

des colorants sur l’efficacité du système photocatalytique pour leurs décoloration et 

minéralisation.

Neppolian et al., (2002), ont effectué une étude comparative de la dégradation 

photocatalytique de trois colorants textiles avec des structures différentes (Jaune Réactif 17 

(RY17), Rouge Réactif 2 (RR2), Bleu Réactif 4 (RB4)) (Tableau I.7) en présence de TiO2

(Degussa P25) comme photocatalyseur en solution aqueuse sous l’irradiation solaire. Des 

expériences ont été menées pour optimiser les différents paramètres à savoir : quantité du 

catalyseur, la concentration du colorant, le pH et l'intensité lumineuse solaire. La dégradation 

de tous les colorants a été examinée à l'aide de la Demande Chimique en Oxygène (DCO). 

L’ordre de l'efficacité de la dégradation des trois colorants est le suivant: Jaune Réactif 17 

(RY17) > Rouge Réactif 2 (RR2) > Bleu Réactif 4 (RB4). Les résultats expérimentaux 
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indiquent que le TiO2 (Degussa P25) est le meilleur catalyseur en comparaison avec d'autres 

photocatalyseurs commerciaux tels que TiO2 (Merck), ZnO, ZrO2, WO3 et CdS. Bien que 

l’irradiation UV peut efficacement dégrader les colorants, l'irradiation solaire naturelle est 

également très efficace pour la minéralisation des colorants. La différence structurelle 

importante entre les trois molécules est l’existence, dans le cas de RY17 et RR2, d’un groupe 

diazo (N=N) qui n'est pas présent dans la structure de RB4. Le groupe diazo N=N est sensible 

à la photodégradation [Panswad T. et Luangdilok W., 2000], ce qui facilite la dégradation des 

deux premiers colorants. En outre, le groupe de -CH2-OS2- dans la structure de RY17 est 

également labile dans le milieu de réaction [Wang Y., 2000]. Dans le cas du RB4, la présence 

de la structure de l'anthraquinone et l'absence de N=N le rend résistant à la photodégradation. 

Ces différences structurelles fondamentales expliquent l'ordre observé de leur dégradation, 

soit RY17 > RR2 > RB4.

Tableau I.7 : Caractéristiques physico-chimiques des trois colorants utilisés âr Neppolian et 
al., (2002).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique λmax (nm)

Jaune Réactif 
17 (RY17)

CH3

COCH3

N=N N

CH3

HO
N SO3K

KO3SH2CH2CO2S

C21H21O10N4S2K2 426

Rouge 
Réactif 2 

(RR2)

OH HN

SO3Na

N

N

N

Cl

Cl

N=N C19H10O4N6SCl2Na 512

Bleu Réactif 
4

(BR4)
HN

NH2O

O

H
N

N

N

N
Cl

ClSO3Na

SO3Na

C22H12O8N6S2Cl2Na2 596

Vinu at al. (2010), ont étudié la dégradation photocatalytique de cinq colorants anioniques 

(Orange G (OG), Noir Amido 10B (AB10B), Vert d'Alizarine Cyanine (AG), Eosine Y (EY) 

et Indigo Carmine (IC)) et huit colorants cationique (Auramine O (AO), Vert de Malachite 

(MG), Safranine O (SO) et Bleu de Nile Sulfate (NB), Azure II (AZ), Pyronine Y (PY), 

Rhodamine 6G (R6G), Acriflavine (ACF)) et trois colorants solvant (Rouge Solvant 23 
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(SR23), Bleu Solvant 38 (SB38) et Bleu Solvant 59 (SB59)) (Tableau I.8) en présence de 

nano-TiO2 (CS TiO2) et Degussa P-25 TiO2 (DP-25) dans le bute d’évaluer l'effet des groupes 

fonctionnels dans le colorant. Toutes les expériences de dégradation ont été réalisées sur des 

solutions de colorant à 50 mg L-1 à pH naturel avec 1 g L-1 du catalyseur (CS TiO2 ou DP-25) 

pour un temps d’irradiation totale de 2 h. La décoloration des colorants anioniques avec CS 

TiO2 a suivi l’ordre suivant: Indigo Carmine > Eosine Y > Noir Amido 10B > Vert 

d'Alizarine Cyanine > Orange G. La décoloration des colorants cationiques avec DP-25 a 

suivi l'ordre : Vert de Malachite > Pyronine Y > Rhodamine 6G > Azure B > Bleu de Nile 

Sulfate > Auramine O ≈ Acriflavine ≈ Aafranin O. CS TiO2 a montré des taux de décoloration 

et de minéralisation plus élevés avec tous les colorants anioniques par rapport au DP-25, 

tandis que le DP-25 était plus efficace pour la décoloration de la plupart des colorants 

cationiques. L'ordre de décoloration et de minéralisation des colorants anioniques et 

cationiques avec CS TiO2 et DP-25 est différent et en corrélation avec les propriétés de 

surface de ces deux catalyseurs, ceci est expliqué par la structure moléculaire des colorants 

ainsi que leurs voies de dégradation.

Tableau I.8 : Caractéristiques physico-chimiques des colorants utilisés par Vinu at al. (2010).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique λmax (nm)

Colorants anioniques

Orange G 
(OG)

N

N

OH

SO3Na

SO3Na

C16H10N2Na2O7S2 480

Noir Amido 
10B (AB10B)

N=NO2N

NH2 OH

N=N

SO3NaNaO3S

C22H14N6Na2O9S2 618

Vert d'alizarine
cyanine (ACG)

O

O HN

HN

SO3Na

SO3Na

CH3

CH3

C28H20N2Na2O8S2 640
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Eosine Y
(EY)

O

Br

NaO

Br

Br

Br

O

COONa

C20H6Br4Na2O5 517

Indigo 
Carmine (IC) N

H

H
N

SO3Na

O

NaO3S

O

C16H8N2Na2O8S2 611

Colorants cationique

Auramine O 
(AO)

NH

N
H3C

H3C
N CH3

CH3

HCl

C17H21N3 · HCl 432

Vert de 
Malachite 

(MG)

N

CH3

H3C

N

CH3

CH3

Cl
C23H25ClN2 617

Safranine O 
(SO)

N

N
H3C

H2N

CH3

NH3

Cl C20H19ClN4 520

Bleu de Nile 
Sulfate (NB) O

N

H2N N CH3

CH3

S
OO

OO

2

2C20H20N3O · SO4 590

Azure II
(AZ)

N

S
N

H
N

Cl

N

S
N

N
Cl

C16H18N3S•C15H16N

3S•2Cl
658
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Pyronine Y 
(PY) ON N

Cl

C17H19ClN2O 546

Rhodamine 6G 
(R6G)

O NHHN

C
O

O

C28H31ClN2O3 525

Acriflavine 
(ACF) N

H
NH2H2N

C14H14N3 447

Colorants solvant

Rouge Solvant 
23 (SR23)

HO

N
N

N
N

C22H16N4O 506

Bleu Solvant 
38 (SB38)

C32H14CuN8Na2O6S2 668

Bleu Solvant 
59 (SB59)

O

O

HN CH3

HN CH3

C18H18N2O2 641

Khataee et al. (2009), ont étudié l'effet de la structure chimique sur l'efficacité de la 

dégradation photocatalytique de trois colorants azoïques largement utilisés dans l’industrie de 

textiles (C.I. Acide Orange 10 (AO10), C.I. Acide Orange 12 (AO12) et C.I. Acide Orange 8 

(AO8)) (Tableau I.9). La dégradation de ces colorant, qui ont des structures chimiques 

différentes et possèdent des substitutions différents, a été étudiée sous l’irradiation UV et en 

présence du photocatalyseur TiO2-PC500 déposé sur des plaques de verre par un procédé de 

fixation à la chaleur. Toutes les expériences ont été réalisées dans un réacteur photochimique 

équipé d'une lampe UV 15-W émise de 365 nm avec une concentration de chaque colorant de 
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30 mg L-1 à pH naturel. Les cinétiques de la décoloration photocatalytiques des colorants 

étaient de l'ordre de: AO10 > AO12 > AO8.  Les solutions des colorants peuvent être 

décolorés totalement et efficacement minéralisés, avec un taux de minéralisation 

généralement supérieur à 94 %, déterminé par la technique du carbone organique total (COT), 

pour un temps de réaction photocatalytique de 6 heures.

Tableau I.9 : Caractéristiques physico-chimiques des trois colorants utilisés par Khataee et 
al. (2009).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique λmax (nm)

C.I. Acide Orange 
10 (AO10)

N
N

SO O

ONa

S
O

ONaO

OH C16H10N2O7S2Na2 480 (330)

C.I. Acide Orange 
12 (AO12)

N
N

S
O

ONaO

OH C16H11N2O4SNa 488 (320)

C.I. Acide Orange 
8 (AO8)

N
N S

O

O
ONa

H3C
OH C17H13N2O4SNa 490 (310)

Dans une étude réalisée par Aguedach et al., (2005), portant sur la photodégradation de deux 

colorants, Reactive Black 5 (RB5) et Reactive Yellow 145 (RY145) (Tableau I.10) et qui a été 

réalisée dans un réacteur cylindrique. Le média catalytique utilisé est le TiO2 fixé sur la 

cellulose non tissé. Les auteurs montrent qu’au début de l'irradiation il y’a une augmentation 

du TOC. Ils attribuent ce phénomène à une probable désorption des produits de dégradation 

de la fraction du RB5 initialement adsorbée sur la surface du support catalytique. Le TOC 

diminue après la première heure d'irradiation, et le colorant a été non seulement décoloré mais 

aussi dégradé. Le taux de minéralisation atteint un plateau à 78% après 5h seulement pour 

RY145. La minéralisation a atteint un taux de 78% et 50% respectivement pour RY145 et 

RB5 après 7 heures d’irradiation. Néanmoins, après 7h une légère augmentation de la 

minéralisation avec une augmentation rapide et simultanée de la concentration en ions nitrate 
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et chlorure dans la solution est observée, ce qui est dû probablement à la dégradation du 

groupe triazine qui est plus difficile à dégrader que le naphtalène [Arslan, 2000].

Tableau I.10 : Caractéristiques physico-chimiques des deux colorants utilisés par Aguedach 
et al., (2005).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique
λmax

(nm)

Reactive 
Black 5 
(RB5)

N=N N=N

NH2OH

SO3NaNaO3S

SO2(CH2)2OSO3NaNaO3SO(Ch2)2O2S C26H21N5Na4O19S6 495

Reactive 
Yellow 

145 
(RY145)

N=N

SO3Na

SO3NaNaO3S

NHCONH2

H
N

N

N N

H
NNaO3SO(Ch2)2O2S

Cl

C28H20ClN9O16S5.4Na 420

Barka N., (2008), a réalisé une étude de l’adsorption de trois colorants (Bleu de Méthylène 

(BM), Jaune Basique 28 (JB28) et le Jaune Réactif 125 (JR125)) (Tableau I.11) sur le 

phosphate naturel provenant de la région de Khouribga (Maroc). La capacité d'adsorption des 

colorants cationiques (Bleu de Méthylène et Jaune Basique 28) s’est avérée plus haute que 

celle du colorant anionique (Jaune Réactif 125). Dans une deuxième partie de cette étude, la 

dégradation photocatalytique des polluants: le Méthyle Orange, la Rhodamine B, l’Indigo 

Carmine, le Bleu Patenté et le Jaune Réactif 84 par le système O2/UV/TiO2-déposé sur papier 

a été étudiée. Les résultats obtenus permettent de montrer que ces polluants disparaissent 

totalement des solutions. Leur cinétique de disparition varie selon la nature du colorant. Le 

suivi de la DCO en fonction du temps d’illumination montre que cette grandeur liée à la 

pollution organique diminue en fonction du temps et le mécanisme de  minéralisation de Bleu 

patenté a été proposé à partir de l’analyse du mélange réactionnel par LC-MS. Pour une 

concentration de 20 mg L-1 de chaque colorant à pH naturel et 1 g L-1 de catalyseur, après la 

décoloration totale des solutions de chaque colorants, les pourcentages d’abattement de la 

DCO initiale sont de: 81, 72, 83, 62 et 61%, respectivement pour le Méthyle Orange, la 

Rhodamine B, l’Indigo Carmine, le Bleu Patenté et le Jaune Réactif 84. L’ordre de l'efficacité 

de la dégradation des cinq colorants est le suivant: MeO > RB > IC > BP > JR84.
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Tableau I.11 : Caractéristiques physico-chimiques des cinq colorants utilisés par Barka N., 
(2008).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique
λmax

(nm)

Méthyle 
Orange
(MeO)

N=NNaO3S N
CH3

CH3

C14H14N3SO3Na 465

Rhodamine B
(RB)

O N

C2H5

N

C2H5

HOOC

C2H5C2H5

Cl

C28H31N2O3Cl 554

Indigo Carmine 
(IC) N

H

H
N

SO3Na

O

NaO3S

O

C16H8N2S2O8 Na2 610

Reactive 
Yellow 84 

(RY84)

SO3Na

NaO3S

N N

NHCONH2

H
N

N

NN

Cl

H
N

SO3Na

SO3Na
C26H16N9S4O13ClNa4 420

Patent Blue V
(PBV)

HO

O3S

SO3

N C2H5

C2H5

N C2H5

C2H5

Na
C27H31N2S2O7Na 635

Chebli Derradji (2012) a étudié, dans le cadre de doctorat en sciences, la dégradation 

photocatalytique de trois colorants azoïques par trois système (TiO2/UV, TiO2/Vis proche du 

solaire, TiO2/Vis). Les composés cibles choisis sont: l’Orange II (ORII), l’Acide Rouge 183 

(AR183), le Biebrich Scarlet (BS) et le Rouge de Méthyle (RMe) (Tableau I.12). Les travaux 

réalisés ont permet de montrer que tous les systèmes étudiés conduisent à une décoloration 

suivie d’une minéralisation plus au moins complète avec des mécanismes de dégradations 

photocatalytique différents. La photolyse des colorants étudiés, ORII, BS, AR183 et RMe a 

donné de très faibles taux de décoloration après une journée d’exposition des colorants aux 
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UV. La dégradation photocatalytique des colorants étudiés montrent que, Pour une 

concentration initiale de 100 mg L-1, les colorants azoïques ayant des ions sulfonates dans 

leurs structures moléculaires ont des vitesses de décoloration et de minéralisation beaucoup 

plus rapides que ceux ne contenant pas d’hétéroatomes comme le RMe. En effet, un 

abattement de la couleur de 29%, 88%, 91% et 92% et une minéralisation de 9,6%, 62,12%, 

68,2%, 72,5% en termes de COT sont obtenus après 5 h d'exposition à l’irradiation UV 

respectivement pour le RMe, AR183, ORII et le BS.

Tableau I.12 : Caractéristiques physico-chimiques des quatre colorants utilisés par Chebli 
Derradji (2012).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique
λmax

(nm)

Orange II (ORII) N

N S
OO

ONaOH

C16H11N2NaO4S 484

Acide Rouge
183 (AR183)

S
O

O
ONa

O

Cl N

N

N
N

H3C

O

Cr

OH

S
O

O
ONa

C16H11ClN4Na2O8S2.Cr 494

Biebrich Scarlet 
(BS)

N=N N=N

OH S

S

O

O
ONa

O O

ONa
C22H14N4O7S2.4H2O 506

Rouge de
Méthyle (RMe) N

N N

CH3

CH3

C

O

ONa

C15H14N3NaO2 430

Guillard et al. (2003), trouvent une cinétique de dégradation plus forte pour le Rouge de 

Méthyle (RMe) comparée à celle d‘autres colorants tels que le Bleu de Méthylène, Orange G, 

Alizarine S, Rouge Congo (Tableau I.13). La bonne dégradation du Rouge de Méthyle est 
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attribuée par la présence d'un groupe carboxylique, qui subit une réaction de Photo-Kolbe. Ce 

phénomène ne semblait pas contribuer à une amélioration de la vitesse de dégradation.

Tableau I.13 : Caractéristiques physico-chimiques des quatre colorants utilisés par Guillard 
et al. (2003).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique
λmax

(nm)

Bleu de Méthylène 
(BM)

S

N

N NH2

H3C

H3C

CH3

CH3

Cl

C16H18N3SCl 662

Orange G
(OG)

N

N

OH

SO3Na

SO3Na

C16H10N2Na2O7S2 480

Alizarine S
(AS)

O

O

OH

SO3Na

C15H8O6SNa 520

Rouge de Méthyle 
(RMe) N

N N

CH3

CH3

C

O

ONa

C15H14N3NaO2 430

Rouge Congo
(RC) N=N

NH2

SO3Na

SO3Na

NH2
N=N

C32H22N6Na2O6S2 510

Tang et An (1995-A) ont étudié la dégradation photocatalytique dans une suspension aqueuse 

de dioxyde de titane, de plusieurs colorants azoïques commerciaux (Tableau I.14) sous 

irradiation UV. A pH=7, un ordre décroissant des constantes de vitesse de dégradation 

photocatalytique est observé : Rouge Réactive 120 (RR120) > Jaune Basique 15 (BY15) > 

Bleu Direct 160 (BD160). A pH=3, l’ordre de réactivité est modifiée pour les deux premiers : 

Jaune Basique 15 > Rouge Réactive 120 > Bleu Direct 160. Sachant que Jaune Basique 15 est 
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monoazoïque, Rouge Réactive 120 est diazoïque et le Bleu Direct 160 est triazoïque, il est 

suggéré que le nombre de fonction azoïque est le principal facteur dans cette différence de 

vitesse de photodégradation.

Tableau I.14 : Caractéristiques physico-chimiques des trois colorants utilisés par Tang et An 
(1995-A).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique
λmax

(nm)

Rouge 
Réactive 120

N=N

SO3H

HO3S

OH NH

SO3H

Cl H
N

N

NN

Cl

NH

SO3HHO3S

N=N

SO3H
OH

C44H24Cl2N14Na6O20S6 510

Jaune Basique 
15 N

N

Cl

NCH2CH2CHN

COCH2NH2CH3

C20H23Cl2N5O /

Bleu Direct
160

N=N N=N

SO3Na

NH

NN

N
N
H

N

NN

N
H

SO3Na

Cl

N

NaO3S

Cl

OH NH2

SO3Na

NaO3S SO3Na

C36H20O19N15S6Cl2Na6 /

Guillard et al. (2003a), ont étudiés la dégradation photocatalytique de deux différents 

colorants (Tableau I.15) avec des molécules multifonctionnels complexes: l’Indigo Carmin 

(IC) et le Rouge Congo (CR) en présence de TiO2-PC500, commercialisé par Millennium. Ce 

travail a été effectué avec un photoréacteur à la plateforme solaire selon les formes STEP et 

CPC (Figure I.10). Les résultats montrent que le colorant IC est dégradé et minéralisé d’une 

façon plus vite que le colorant CR pour des concentrations en colorants allant de 20 à 40 mg 

L-1. 
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Figure I.10 : Photoréacteur à la plateforme solaire selon les formes STEP et CPC.

Tableau I.15 : Caractéristiques physico-chimiques des deux colorants utilisés par Guillard et 
al. (2003a).

Colorant Structure moléculaire Formule chimique λmax (nm)

Indigo Carmin (IC)
C

N
H

C C

H
N

C
SO3

O3S
O

O

C16H8N2Na2O8S2 611

Rouge Congo (CR)
N=N

NH2

SO3Na

SO3Na

NH2
N=N

C32H22N6Na2O6S2 510

II. 2.3.2. Influence de la concentration initiale en colorant 

Il est important d’étudier la dépendance de la vitesse de la réaction photocatalytique 

de la concentration du substrat. Il est généralement constaté que le taux de 

dégradation augmente avec l’augmentation de la concentration du colorant jusqu’a 

une certaine limite, au-delà de cette limite une augmentation de la concentration du

colorant conduit à une diminution du taux de sa dégradation [Saquib et Muneer,

2003 ; Sakthivel et al., 2003]. La vitesse de dégradation est reliée au taux de 

formation des radicaux ●OH sur la surface du catalyseur et du taux des radicaux ●OH 

réagissant avec les molécules du colorant. Lorsque les concentrations initiales du

colorant augmentent, la probabilité des réactions entre les molécules du colorant et 

les espèces oxydantes augmente également, ce qui conduit à une amélioration du 

taux de décoloration. Au contraire, l’efficacité de la dégradation du colorant diminue 

à mesure que la concentration du colorant augmente. La raison présumée est que, à 

haute concentrations du colorant, la génération des radicaux ●OH à la surface de 
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catalyseur est réduite car les sites actifs sont couverts par les ions de colorant. Une 

autre cause possible de ces résultats est l’effet écran UV du colorant lui-même. À 

une concentration élevée en colorant, une quantité importante d’UV peut être 

absorbée par les molécules du colorant plutôt que par les particules de TiO2 ce qui 

réduit l’efficacité de la réaction catalytique du fait que les concentrations de ●OH et 

de O2
●− ont diminué [Tang, et An, 1995 ; So et al., 2002 ;  Grzechulska et

Morawski, 2002 ; Daneshvar et al.,2003 ; Reutergarth et. Iangphasuk, 1997 ; Mills et 

al., 1993 ; Poulios et Aetopoulou, 1999].

La majeure partie de la dégradation se produit dans la région proche au côté irradié 

(dite zone de réaction) où l’intensité de l’irradiation est beaucoup plus élevée que 

dans l’autre côté [Zhang et al, 1995]. Ainsi, à une concentration de colorant plus 

élevée, la dégradation diminue à une distance suffisamment longue de la source de 

lumière ou de la zone de réaction en raison de retard dans la pénétration de la 

lumière. Par conséquent, il est conclu que lorsque la concentration initiale du 

colorant augmente, l’exigence de la surface de catalyseur nécessaire pour la 

dégradation augmente aussi [Neppolian et al, 2002].

II. 2.3.3. Influence du flux lumineux et la durée d’irradiation

Ollis et al. [Ollis et al., 1991] ont passé en revue des études rapportées sur l’effet de 

l’intensité lumineuse sur la cinétique du processus photocatalytique et ont trouvé

que (i) à de faibles intensités lumineuses (0 - 20 mW cm-2), le taux augmenterait 

linéairement avec l’augmentation de l’intensité lumineuse (premier ordre), (ii) à des 

intensités lumineuses intermédiaires au-delà d’une certaine valeur (environ 25 mW

cm-2) [Hermann, 1999], le taux dépendrait de la racine carrée de l’intensité 

lumineuse (ordre 1/2), et (iii) aux plus hautes intensités lumineuses le taux est 

indépendant de l’intensité lumineuse. 

C’est probablement parce qu’à faible intensité lumineuse les réactions impliquant la 

formation des électrons-trous sont prédominantes et la recombinaison électron-trou 

est négligeable. Cependant, à une intensité lumineuse élevée la séparation des paires 

électron-trou est en concurrence avec la recombinaison, ce qui provoque un faible 

effet sur la vitesse de la réaction. Dans les études passées en revue, l’amélioration de 

la vitesse de décoloration lorsque l’intensité de la lumière augmente a été également 
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observée [Neppolian et al, 2002 ; Sakthivel et al, 2003 ; So et al, 2002 ; Reutergarth 

et Iangphasuk, 1997 ; Sauer et al, 2002].

Il est évident que le pourcentage de décoloration et de la photodégradation augmente 

avec l’augmentation de la durée d’irradiation. La vitesse de réaction diminue avec le 

temps d’irradiation étant donné qu’elle suit une cinétique apparente de premier ordre 

et en outre une concurrence pour la dégradation peut se produire entre le réactif et 

les produits intermédiaires. La cinétique lente de dégradation des colorants après un 

certain délai est due à: (a) la difficulté à convertir les atomes d’azote de colorant à 

des composés azotés oxydés [Bandara et al., 1997], (b) la réaction lente des 

hydrocarbures aliphatiques à chaîne courte avec les radicaux ●OH [Walling, 1975], 

et (c) la courte durée de vie du photocatalyseur en raison de la désactivation des sites 

actifs par la déposition des sous-produits solides (carbone, etc).

II. 2.3.4. Influence du pH de la solution 

L’interprétation des effets du pH sur l’efficacité du processus de la photodégradation 

des colorants est une tâche très difficile en raison de ses rôles multiples 

[Konstantinou et Albanis, 2004]. La première, est liée à l’état d’ionisation de la 

surface selon les réactions suivantes :

pH < PZC :   2TiOHHOHTi                                                                                  (I.33)

pH > PZC : OHTiOOHOHTi 2 
                                                                     (I.34)

Et aussi à celle des groupements fonctionels des colorants et des produits tels que les 

acides et les amines. Les changements de pH peuvent ainsi influer l’adsorption des 

molécules du colorant sur la surface de TiO2, une étape importante pour que 

l’oxydation photocatalytique se produise [Fox et Dulay, 1993]. Bahnemann et al. 

[Bahnemann et al., 1994] ont déjà passé en revue que les propriétés acido-basiques 

des surfaces des oxydes métalliques peuvent avoir des influences considérables sur 

leur activité photocatalytique.

Deuxièmement, les radicaux hydroxyles peuvent être formés par la réaction entre les 

ions hydroxyles et les trous positifs. Les trous positifs sont considérés comme des 

espèces d’oxydation majeures à pH faible, tandis que les radicaux hydroxyles sont 

considérés comme les espèces prédominantes à des niveaux de pH neutres ou élevés 

[Tunesi et Anderson, 1991]. Il a été déclaré que dans une solution alcaline, les 
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radicaux ●OH sont plus faciles à générer par l’oxydation lorsque les ions hydroxyle 

sont plus disponibles sur la surface de TiO2, donc l’efficacité du processus est 

logiquement renforcée [Concalves et al, 1991]. Des résultats similaires sont 

rapportés pour la dégradation photocatalytique des colorants azoïques acides et les 

triazines contenants des colorants azoïques [Tang et An, 1995 ; Guillard et al, 2003 ; 

Reutergarth et Iangpashuk, 1997], bien qu’il convient de noter que dans une solution 

alcaline il ya une répulsion colombienne entre la surface du photocatalyseur chargée 

négativement et les anions hydroxyles. Ce fait pourrait empêcher la formation des 
●OH et ainsi diminuer la photoxidation.

Troisièmement, il faut aussi noter que les particules de TiO2 ont tendance à 

s’agglomérer dans les conditions acides et la surface disponible pour l’adsorption du 

colorant et l’absorption du photon serait réduite [Fox et Dulay, 1993]. La vitesse de 

dégradation de certains colorants azoïques augmente avec la diminution du pH tel 

que rapporté dans d’autres études [Sakthivel et al, 2003].

L’étude de Baran et al. [Baran et al, 2008] a également montré que la dégradation de 

pourpre de bromocrésol dans des conditions acides est meilleure qu’en milieu 

alcalin, et que les molécules sont chargées positivement. Précisément, après 

l’acidification de la solution de pH=8,0 à pH=4,5, une multiplication par six de 

l’efficacité d’adsorption a été observée. Une telle augmentation de l’efficacité 

d’adsorption ne pouvait pas être expliquée uniquement par les changements de la 

surface de TiO2 (probablement causée par un changement de pH) [Wang et al,

2000].

Le mécanisme de la réaction photocatalytique en présence de TiO2 consiste à une 

réaction radicalaire libre initiée par la lumière UV [Baran et al, 2008]. Le 

mécanisme peut dépendre de l’aptitude du composé à dégrader à être adsorbé sur la 

surface du catalyseur. Le taux d’une telle adsorption dépend de nombreux facteurs, 

et l’une d’elle est la charge du composé à dégrader. Il a été constaté que dans la 

dégradation photocatalytique, le taux d’adsorption sur le TiO2 non modifié est plus 

élevé pour les colorants avec une charge positive (cationique) que pour ceux qui ont 

une charge négative (anionique) [Baran et al., 2003]. Comme la charge dépend du 

pH d’une solution donnée, il en résulte que le pH et la nature d’un colorant 

particulier influencent sur l’activité photocatalytique [Tang et An, 1995 ; Tang et
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An, 1995 ; Alaton et Balcioglu, 2001 ; Grosse et Lewis, 1998 ; Poulios et

Aetopoulou, 1999 ; Poulios et al., 2000].

Le taux de dégradation des colorants azoïques augmente avec la diminution du pH 

[Konstantinou et Albanis, 2004]. À pH<6,0, une forte adsorption du colorant sur les 

particules de TiO2 est observée à la suite de l’attraction électrostatique du TiO2

positivement chargé avec le colorant. A pH>6,8 comme les molécules de colorant 

sont négativement chargées en milieu alcalin, leur adsorption est également prévu 

d’être affectée par une augmentation de la densité des groupes TiO− sur la surface du 

semi-conducteur. Ainsi, en raison de la répulsion colombienne les colorants sont à 

peine adsorbés [Lachheb et al., 2002 ; Stylidi et al., 2003].

Les effets du pH sur la dégradation photocatalytique des colorants ont été étudiés par 

de nombreux chercheurs [Borker et Salker, 2006 ; Saquiba et al., 2008 ; Sun et al.,

2006 ; Chen et al., 2007 ; Huang et al., 2008 ; Rengaraj et al., 2006 ; Sun et al.,

2008 ; Wei et al., 2007 ; Baran et al., 2008 ; Xiao et al., 2007]. En étudiant les effets 

du pH sur la dégradation photocatalytique des colorants, deux choses doivent être 

prises en considération: i) les effluents industriels peuvent ne pas être neutre, et ii) le 

pH du mélange réactionnel influe sur les propriétés de la charge superficielle des 

photocatalyseurs [Chakrabarti et Dutta, 2004].

Sleiman et al. [Sleiman et al., 2007] ont rapporté l’influence du pH sur la 

dégradation photocatalytique du jaune métanile, un colorant anionique avec un 

groupe sulfonate, avec le TiO2 sous irradiation UV. Leurs résultats indiquent que 

l’efficacité du procédé n’est pas considérablement affectée sur une gamme de pH 

(4,0 à 8,0). Ils ont ajouté que l’interprétation de l’effet du pH peut être 

principalement expliquée par une modification de la double couche électrique de 

l’interface de l’électrolyte solide, qui par conséquent affecte le processus de 

sorption-désorption et la séparation des paires électron-trou photogénérées à la 

surface des particules du semi-conducteur. Leur étude a également expliquée que 

comme le jaune métanile est un colorant anionique et possède un groupe sulfonate, 

son adsorption est favorisée à faible pH (le taux d’adsorption est presque deux fois 

plus élevé à pH=4,0 par rapport à celui à pH neutre). Les résultats de leurs 

recherches ont montré que la nature de la substance à dégrader affecte le pH du 

milieu.
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Zhiyong et al. [Zhiyong et al., 2007] dans leur travail ont dopé le catalyseur avec 

une activité plus elevée dans le processus photocatalytique (ZnSO4-TiO2), ils ont 

rapporté l’effet du pH sur la dégradation photocatalytique de l’Orange II, un colorant 

anionique avec un groupement -SO3. Leurs résultats ont montré que l’activité 

photocatalytique a été plus favorisée à faible pH=3,0, mais a avancée à un rythme 

plus lent et inefficace à pH=10,0. Il est important de noter que la dégradation 

photocatalytique de certains colorants est plus efficace à pH environ neutre [Chen et 

al., 2007], et certain autres dans un milieu alcalin [Saquiba et al., 2008]. Il a déjà été 

noté que dans un milieu alcalin, il ya une plus grande probabilité pour la formation 

des radicaux hydroxyles (●OH), qui peut agir comme un oxydant, ce qui augmente le 

taux de photodégradation du colorant [Zhang et al., 2002].

En résumé, le Tableau I.16 présente l’influence du pH sur la photodégradation de 

différents colorants. Le tableau révèle que les différents colorants ont une activité 

différente dans la réaction photocatalytique. Certains sont photocatalytiquement 

dégradés à faible pH, tandis que d’autres le sont à un pH plus élevé. Tout cela peut 

être attribué à la nature du polluant à dégrader. Par conséquent, il est important 

d’étudier la nature des polluants à dégrader, et déterminer le pH optimum juste pour 

les dégrader photocatalytiquement.
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Tableau I. 16 : Influence du pH sur la dégradation photocatalytique de différents polluants.

Type de polluant Source de lumiere Photocatalyseur Domaine de pH testé pH optimale Ref

Patent Blue VF UV TiO2 3,0 – 11,0 11,0 [Saquiba et al., 2008] 

Salicylic Acid UV TiO2 1,0 – 11,0 2,3 [Su et al., 2004]

Orange G UV Sn/TiO2/AC 1,0 – 12,0 2,0 [Sun et al., 2006] 

BRL K UV TiO2 4,5 – 11,8 7,2 [Chen et al., 2007] 

Méthyle Orange UV Pt-TiO2 2,5 – 11,0 2,5 [Huang et al., 2008] 

Orange G Visible N-TiO2 1,5 – 6,5 2,0 [Sun et al., 2008]

Acid Red B UV Ce-TiO2 1,5 – 7,0 1,5 [Wei et al., 2007] 

4-Chlorophenol UV N-TiO2 2,0 – 5,0 3,0 [Yu et al., 2007] 

Orange II Solar Zn-TiO2 3,0 – 10,0 3,0 [Zhiyong et al., 2007]

Bromocresol Purple UV TiO2 4,5 et 8,0 4,5 [Baran et al., 2008] 

Fast Green FCF UV TiO2 3,0 – 11,0 4,4 [Saquiba et al., 2008]
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L’influence du pH de la solution sur l’activité photocatalytique du photocatalyseur 

Ni-TiO2 sur la dégradation de 4-chlorophénol sous la lumière UV a également été 

étudiée [Yu et al., 2007]. Dans ce cas, les photocatalyseurs ont été préparés à 

différents pH (de 2,0 à 5,0), et calciné à la même température, 500°C. Une 

augmentation de l’activité photocatalytique des nanoparticles de N-TiO2 dopé a été 

trouvée quand le pH diminue de 3,0 à 5,0. Une autre diminution du pH à 2,0 a 

affectée négativement l’activité photocatalytique du catalyseur. Par conséquent, le 

pH optimal pour cette préparation de ce catalyseur particulier était de 3,0. La raison 

de l’effet négatif de la faible valeur de pH sur la performance du photocatalyseur est 

la possibilité d’une augmentation de la concentration de H+ ce qui peut empêcher 

l’hydrolysation de Ti(OBu)4 et réduit ainsi la taille cristalline des nanoparticules de 

N-TiO2 dopé préparé. En plus, un pH trop faible telle que 2,0 aboutirait à une 

transformation de phase de l’anatase en rutile [Chen et Gu, 2002].

II. 2.3.5. Influence de l’addition des oxydants 

Les rapports ont montré que les agents oxydants ont une grande influence sur la 

dégradation photocatalytique des colorants. Il a été démontré par Saquiba et ses 

collaborateurs. [Saquiba et al., 2008] que le peroxyde d’hydrogène (H2O2), le 

persulfate d’ammonium ((NH4)2S2O8) et le bromate de potassium (KBrO3) ont une 

influence individuelle sur la dégradation de Fast Green FCF et le bleu patenté VF en 

utilisant le Hombikat UV 100 et le Degussa P25 comme des photocatalyseurs 

respectifs. Leurs résultats ont révélé que le bromate de potassium et le persulfate 

d’ammonium ont eu un effet bénéfique sur le taux de dégradation pour la 

décomposition du colorant FCF, en présence de UV 100, tandis que dans le cas du 

colorant VF, tous les électrons accepteurs ont été trouvé à améliorer sensiblement la 

vitesse de dégradation en présence de Degussa P25.

Huang et al. [Huang et al., 2008] ont également étudié l’effet de l’ajout de H2O2 sur 

la décoloration du méthyle orange. Ils ont rapporté que la vitesse de décoloration a

augmenté avec l’augmentation de la concentration de H2O2. L’expérience a été 

menée dans une gamme de concentration en H2O2 de 0,4 à 2 mM L−1. Ils ont trouvé

une concentration optimale en H2O2 égale à 1,2 mM L−1 pour la décoloration 

photocatalytique d’une solution de méthyl orange par le TiO2 dopé par le Pt modifié 

et chargé sur une zéolite naturelle. En fait, l’ajout de H2O2 a amélioré la réaction. 

Zhiyong et al. [Zhiyong et al., 2008] a également signalé que l’addition de H2O2 (1 
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mM) à une solution de méthyl orange par l’intermédiaire de  TiO2 Degussa P25 (0,5 

g L−1) sous l’irradiation de la lumière solaire provoque la dégradation de méthyle 

orange en 1 h.

L’oxygène est nécessaire comme accepteur d’électrons afin de maintenir la réaction 

photocatalytique, et la quantité de l’oxygène mise en jeu dans le processus est un 

paramètre important. Le flux d’air (d’oxygène) dans le système photocatalytique 

doit être bien régler, un mauvais flux de l’oxygène peut entraîner un effet 

défavorable sur la réaction photocatalytique tel que rapporté dans d’autre études 

[Chakrabarti et Dutta, 2004].

Konstantinou et Albanis [Konstantinou et Albanis, 2004] ont affirmé que H2O2 et 

S2O8
2− étaient bénéfiques pour la photoxidation des colorants de différents groupes 

chimiques y compris le groupe des colorants azoïques. Ceci est en accord avec les 

résultats de Augugliaro et ses collaborateurs. [Augugliaro et al., 2002] et, Saquib et 

Muneer [Saquib et Muneer, 2003]. Les réactifs radicalaires intermédiaires (SO4
●− et 

●OH) formé à partir de ces oxydants par des réactions avec les électrons 

photogénérés peuvent exercer une double fonction: comme des oxydant fort eux-

mêmes et comme piégeurs d’électrons, inhibant ainsi la recombinaison électron-trou 

sur la surface de semi-conducteur [Carp et al., 2004] selon les équations suivantes:

2222 OOHOHOOH                                                                                                  (I.35)

OH2OH 22
 hυ                                                                                                            (I.36)

  OHOHOH 22 CBe                                                                                                  (I.37)

  4
2
4

2
22 SOSOOS CBe                                                                                            (I.38)

  HOHSOOHSO 2
424                                                                                        (I.39)

Il convient de noter que l’ajout de peroxyde augmente la vitesse de la réaction en 

présence d’un apport d’oxygène adéquat, parce que la solution peut être en manque 

d’oxygène à la suite à soit la consommation d’oxygène ou le transfert lent de la 

masse d’oxygène. Similairement, la présence de persulfate affecte positivement le 

taux de minéralisation.

D’autres travaux [Sun et al., 2006 ; Sun et al., 2008] ont également montré l’effet 

des oxydants sur la réaction photocatalytique. Il a été souligné dans le cadre de leurs 
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résultats que le problème pratique en utilisant le TiO2 comme photocatalyseur est la 

recombinaison indésirable des électrons-trous, qui en absence des accepteurs ou des 

donneurs d’électrons appropriés, est extrêmement efficiente et représente donc une 

étape majoritaire de perte d’énergie, ce qui limite le rendement quantique réalisable. 

Ils ont donc émis l’avis que, une seule stratégie pour inhiber la recombinaison 

électron-trou est d’ajouter des accepteurs d’électrons irréversibles dans le système 

réactionnel, et ils ont utilisé le H2O2 pour étudier son effet sur la photodégradation 

de l’Orange G (OG) sur le TiO2 N-dopé sous différentes sources de lumière. 

Les résultats ont indiqué qu’il y avait une dose optimale de H2O2, où l’efficacité de 

la dégradation de l’OG sur le TiO2 N-dopé atteint son maximum. A un dosage de 

H2O2 supérieur à l’optimum, la dégradation de l’OG a diminué, parce que les 

radicaux ●OH et les trous de la bande de valence peuvent être consommé par H2O2

lui-même comme donnée dans les équations (I.40) - (I.41) [Coleman et al., 2007 ; 

Mahmoodi et al., 2006]. Au même temps, la recombinaison radicale-radicale,

comme une réaction compétitive, doit être prise en compte, comme décrit dans 

l’équation (I.42) [Konstantinou et Albanis, 2004].

OHHOOHOH 2222                                                                                              (I.40)

OHOOHOH 2222                                                                                                  (I.41)

  2HOTiOOH)(hTiO 2222VB2                                                                               (I.42)

22OHOHOH                                                                                                             (I.43)

Ces auteurs ont trouvé une inhibition de la dégradation photocatalytique de l’OG en 

présence d’un excés en H2O2. En outre, H2O2 peut être adsorbé sur les particules de 

TiO2 pour modifier leurs surfaces et diminuer par la suite son activité catalytique 

[Tanaka et al., 1989]. 

De plus, la longueur d’onde et l’intensité des sources lumineuses affectent la 

performance de H2O2 comme agent oxydant dans la dégradation photocatalytique 

des polluants organiques. Cela a également été démontré par Sun et al. [Sun et al.,

2006 ]. Leurs résultats ont montré que la dose optimale de H2O2 pour la 

photodégradation de OG sous les rayonnements solair était de 5,0 mM L-1, alors que 

dans la lumière visible était de 15,0 mM L-1. 
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Afin d’améliorer le rendement de la réaction photocatalytique de Bi3+-TiO2 dopé, 

Rengaraj et Li [Rengaraj et Li, 2007], ont utilisé l’acide formique avec une simple

structure moléculaire d’un seul carbone en tant que piégeur de trou afin de tester son 

effet sur la réduction des nitrates. L’oxydation de l’acide formique en dioxyde de 

carbone est simple et comporte le minimum de produits intermédiaires [Aguado et

Anderson, 1993 ; Sanuki et al., 1999]. En outre, l’acide formique est capable de 

former des radicaux réducteurs, ce qui pourrait aider dans la réaction de réduction 

[Kaise et al., 1994]. 

Rengaraj et Li [Rengaraj et Li, 2007] ont confirmé à partir de leur étude que sans 

l’utilisation de l’agent piègeur de trou (acide formique), il n’existait aucune activité 

catalytique soit pour le TiO2 ou pour le Bi3+-TiO2 dans la solution de nitrate. Ils ont 

également noté qu’il ya un dosage optimale du piégeur qui doit être utilisés pour la 

photodégradation de nitrate dans la réaction spécifique considérée. 

II. 2.3.6. Influence de la concentration initiale en catalyseur

Les effets de la concentration du catalyseur sur la dégradation photocatalytique des 

colorants dans les eaux usées ont été étudiés [Konstantinou et Albanis, 2004 ;

Saquiba et al., 2008 ; Chen et al., 2007 ; Huang et al., 2008 ; Sun et al., 2008 ; Liu et 

al., 2006. Konstantinou et Albanis [Konstantinou et Albanis, 2004], dans leur revue 

de la dégradation photocatalytique assistée par le TiO2 des colorants azoïques en 

solution aqueuse, qui ont rapporté que dans tout système de réacteur, les taux 

initiaux de dégradation se sont avérés directement proportionnelles à la 

concentration du catalyseur, en milieu hétérogène. Ils ont en outre observé qu’il 

existe une limite de la concentration du catalyseur qui doit être utilisé pour la 

photodégradation d’un polluant dans les eaux usées, au-dessus duquel le taux de la 

photocatalyse va diminuer. Ceci est en accord avec des rapports récents [Chakrabarti

et Dutta, 2004 ; Saquiba et al., 2008 ; Chen et al., 2007 ; Huang et al., 2008 ;  Sun et 

al., 2008 ; Liu et al., 2006]. Konstantinou et Albanis [Konstantinou et Albanis,

2004] ont également rapporté que le taux de dégradation est amélioré pour une 

masse de catalyseur optimale de 0,4 - 0,5 g L-1. Cela semble différent des rapports 

récents présentés dans le tableau I.17, bien que l’un des rapports est en accord avec 

leur rapport.
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Cette amélioration de dégradation par l’augmentation de la masse du catalyseur est 

due à l’augmentation du nombre de sites actifs sur la surface du photocatalyseur, 

conduisant à une augmentation du nombre des radicaux hydroxyles et superoxydes. 

De plus, lorsque la concentration du catalyseur augmente au-dessus de la valeur 

optimale, le taux de dégradation diminue à cause de l’interception de la lumière par 

la suspension [Chakrabarti et Dutta, 2004]. Sun et al. [Sun et al, 2008] ont ajouté 

que la présence du catalyseur en excès empêche l’illumination, le radical ●OH, un 

oxydant primaire dans le système photocatalytique a diminué et le rendement de la 

dégradation est en conséquence réduit. En outre, l’augmentation de la concentration 

en catalyseur au-delà de l’optimum peut entraîner l’agglomération des particules du 

catalyseur, d’où la surface du catalyseur devient indisponible pour l’absorption des 

photons, et le taux de dégradation diminue [Huang et al, 2008].
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Tableau I.17 : Influence de la concentration du catalyseur sur la dégradation photocatalytique de différents polluants.

Type de polluant
Source de 

lumiere
Catalyseur

Domaine de TiO2 (g L-1) 

testé
TiO2 optimale % Dégradation Ref

Vert Intense

(Fast Green (FCF))
UV TiO2 0,5 – 4,0 Augmentation continue Non indiqué [Saquiba et al., 2008]

Acide Bleu UV TiO2 0,5 – 4,0 2,0 Non indiqué [Saquiba et al., 2008]

Orange G UV Sn/TiO2/AC 5,0 – 15,0 12,5 99,1/h [Sun et al., 2006]

Everdirect Bleu

(BRL)
UV K-TiO2 0 – 2,0 1,5 - [Chen et al., 2007]

Méthyle Orange UV Pt-TiO2 0,5 – 6,0 3,0 90,5 (Temps non indiqué) [Huang et al., 2008]

Méthyle Orange Visible SiO2-TiO2 0 – 1,0 0,055 -
[Liu et al., 2006]
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II. 2.5.7. Influence de dopage du catalyseur

Les effets des teneurs des dopants sur l’activité photocatalytique des 

photocatalyseurs ont été étudiés [Wei et al., 2007 ; Bouras et al., 2007 ; Ding et al.,

2008 ; Li et al., 2007 ; Liao et al., 2008 ; Rengaraj et Li, 2006 ; Xu et al., 2002]. Les 

résultats de Bouras et al. [Bouras et al., 2007 ] ont révélé que la dégradation 

photocatalytique du colorant Bleu 41 basique sous la lumière UV est favorable en 

présence de TiO2 pur, qu’en présence de TiO2 dopé par le fer (Fe). Une diminution 

continue du pourcentage de la dégradation du colorant de 80 à environ 1 lorsque la 

teneur du dopant augmente de 0 à 30 % en Fe est observé. La même tendance a été 

observée pour le Cr-TiO2 et la Co-TiO2, mais à un différent pourcentage de 

réduction. Il s’agit d’un signe sur le fait que les métaux de transition du dopage de 

TiO2 peuvent parfois être nuisibles à la dégradation photocatalytique de certains 

colorants.

D’autre part, le dopage TiO2-métal est toujours avantageux à la dégradation 

photocatalytique des colorants dans les eaux usées comme le montre le Tableau I.9, 

mais pour Bouras et al. [Bouras et al., 2007 ]. Le dopant optimal, soit en moles % ou 

en poids % varie d’un catalyseur à un autre. Le Tableau I.18 montre l’effet de la 

teneur en dopant sur l’activité photocatalytique des photocatalyseurs; et à partir de 

tableau, le pourcentage optimal du dopant varie de 0,06 à 1,0 pour la dégradation des 

colorants dans les eaux usées, et de 1,25 à 2,25 pour la production d’hydrogène. 

Toute nouvelle augmentation de la teneur en dopant, exerce un effet négative sur 

l’activité du photocatalyseur.

Liao et al. [Liao et al., 2008] ont montré qu’il existe un rapport particulier de Zn à Ti 

qui doit produire un optimum de dégradation de méthyle orange. Lors de 

l’utilisation de deux différents agents tensioactifs (Sodium dodécyl benzène 

sulfonate (DBS) et dodécyle de sodium sulfonate (SDS)) ; le rapport Zn/Ti de 

0,25/1,0 donne le taux de réaction le plus élevé à des températures de calcination de 

600, 700 et 800°C. Zhiyong et al. [Zhiyong et al., 2007] ont également rapporté sur 

les effets du dopage de TiO2 avec le ZnSO4. Ils ont observé qu’il y avait beaucoup 

d’amélioration dans la décoloration de l’Orange II par dopage du TiO2 avec 

différentes % en moles de Zn.
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Leur rapport a également montré qu’un contenu de dopage plus élevé que 4 % en 

mole de Zn semble affecter négativement la surface de TiO2 et empèche l’adsorption 

du réactif. Leur contenu de dopage optimal semble être de 2% en mole de Zn. Le 

TiO2 codopé par le Bore et le Cérium a également été rapporté [Wei et al., 2007]. Le 

contenu des différents dopants à des différents rapports a également exercé des 

effets différents sur l’activité photocatalytique du photocatalyseur préparé. Dans ce 

cas, le meilleur contenu de dopage était de 1,6 et 0,5 % en poids de B et Ce 

respectivement.

Li et al. [Li et al., 2007] ont offert une explication pour l’augmentation continue de 

l’activité du photocatalyseur avec l’augmentation de la teneur en dopant jusqu’à ce 

qu’il atteigne l’optimum. Premièrement, en utilisant les métaux alcalino-terreux, le 

métal oxyde (MO) déposé sur les particules de TiO2 peut former une couche de 

surface chargée, qui permet de séparer les paires électron-trou photo-induits. Quand 

la concentration du dopant augmente, la barrière de surface devient supérieure et les 

paires électron-trou à l’intérieur de la région sont efficacement séparées par le large 

champ électrique. Deusièment, en raison de la différence de négativité d’électrons 

entre Ti et M, le Ti–O–M formé par M2+, et réalisé en pénétrant dans la surface 

superficielle de TiO2 pourrait promouvoir les charges à transférer, ce qui entraîne 

une augmentation de l’activité photocatalytique. Troisièment, le dopage des ions 

métalliques alcalino-terreux peut provoquer une déformation du treillis et produire 

des défauts dans le cristal. Les défauts peuvent inhiber la recombinaison des paires 

électron-trou et, éventuellement, augmenter l’activité.

Lorsque de plus, l’existence d’un dopant sur la surface de la particule de TiO2 réduit 

la surface spécifique de TiO2, il empêche l’adsorption du réactif et donc, inhibe 

l’activité photocatalytique [Liu et al., 2005]. Un excès de la quantité de dopant à la 

surface de la particule de TiO2 peut notamment entrener un effet d’ecran contre la 

lumière UV et inhibe le transfert électron et trou interfaciales, ce qui se traduirait par 

une faible photo-ctivité [Li et al., 2007]. D’autre part, Xin et al. [Xin et al., 2008]

ont observé que l’excessivité de l’oxygène libre et des espèces du dopant (Cu) peut 

devenir le centre de la recombinaison d’électrons-trous photo-induits, et que l’excès 

de P-type Cu2O peut recouvrir la surface du TiO2, ce qui conduit à une diminution 

de l’activité photocatalytique du photocatalyseur.
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Tableau I.18 : Effet du contenu de dopant sur l'activité photocatalytique des photocatalyseurs.

Type de polluant et 
la production 
d’hydrogène

Source de lumière photocatalyseur Domaine de dopage (%) Optimale de dopage (%) Ref

Acide Orange 7 UV Pt-TiO2 0–2,0 2,00 [Kryukova et al., 2007]
Orange II Suntest lamp ZnSO4-TiO2 0–6,0 2,00 [Zhiyong et al., 2007]

Méthyle orange UV (Pt-TiO2 pillard clay) 0–2,0 0,50 [Ding et al., 2008]

Production 
d’hydrogène

Be-TiO2

Mg-TiO2

Ba-TiO2

Ca-TiO2

Sr-TiO2

0–4,5
0–4,5
0–4,5
0–4,5
0–4,5

1,25
1,25
2,25
2,25
2,25

[Li et al., 2007]

Méthyle orange UV ZnO-TiO2 0–0,5 0,25 [Liao et al., 2008]
Bisphenol A UV Ag-TiO2 0–2,0 1,00 [Rengaraj et Li, 2006]

Nitride Visible Sm3+-TiO2 0–2,0 0,50 [Xu et al., 2002]
Rhodamine B UV Zn-TiO2 0–2,0 0,50 [Liu et al., 2005]
Rhodamine B UV Cu-TiO2 0–3,0 0,06 [Xin et al., 2008]



Chapitre I : Synthèse bibliographique                                                                     

63

II.2.4. Etudes anterieures sur les colorants choisis dans cette etude

Les quatre colorants utilisé dans cette étude sont deux colorants azoïques : le Méthyle Orange 

(MeO) et le Rouge de Méthyle (RMe), et deux colorants triphénylméthane : le Bleu de 

Bromophénol (BBP) et le Bleu de Bromothymol (BBT).

Dans cette partie nous présentons une recherche bibliographie sur les différents techniques 

utilisés pour dégrader les colorants utilisé dans cette étude, Pour mieux comprendre le 

comportement de ces colorants en solution aqueuse et sous l’irradiation UV et en présence de 

TiO2. 

Les résultats trouvés sont résumées dans ce qui suit: 

II.2.4.1. Le méthyle orange

La dégradation du méthyle orange (colorant azoïque) par les procédés d’oxydation avancée

est largement étudiée. Dans ce qui suit, nous citons quelques exemples avec un résumé des 

résultats trouvés: 

N. Guettaï et H. Ait Amar (2005), ont étudié les cinétiques d'adsorption et de dégradation 

photocatalytique du méthyle orange sur le TiO2-P25. L'étude de l'adsorption a montré que les 

cinétiques d'élimination de ce colorant suivent le modèle de Langmuir qui a permis de 

calculer la constante et la quantité maximale d'adsorption (Kads= 7,06 10-2 L mg−1 et Qmax= 

14,65 mg g−1). L’étude photocatalytique a montré que l'élimination du méthyle orange est 

plus rapide en milieu acide (pH= 2-3) et le modèle de Langmuir–Hinshlwood est bien adapté 

au cinétique de sa dégradation (Kads= 7,79 10−2 L mg−1).

S. Al-Qaradawi et S.R. Salman (2002), ont étudié l'influence de certains paramètres 

opératoires tels que: la masse du catalyseur, la concentration initiale du colorant et le pH sur 

la dégradation photocatalytique du méthyle orange en présence de TiO2 en suspension.

Une étude comparative entre la dégradation photocatalytique et sonophotocatalytique du 

méthyle orange a été menée par N. J. Bejarano-Pérez et M. F. Suarez-Herrera (2007) et qui a 

montré un effet synergique entre la sonolyse et la photocatalyse.

Les photo-produits issus de la photocatalyse du méthyle orange ont été identifiés par R. 

Comparelli et al. (2005) et ils ont proposé un mécanisme de dégradation. Tous les sous-

produits ont été identifiés par analyses HPLC-MS.
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Miaoliang Huang et al. (2007), ont étudié la dégradation photocatalytique du méthyle orange 

en solution aqueuse sous l’irradiation UV et en présence de Pt avec la zéolite naturelle (Pt-

TiO2/zéolites). Une amélioration de la photodégradation de ce colorant a été observée en 

présence du catalyseur préparé (Pt-TiO2), un taux de décoloration de 86,2% a été obtenu dans 

un temps d’irradiation de 30 min pour un optimum de dopage par Pt de 1,5 % en poids.

Luminita Andronic et Anca Duta (2008), ont étudié l'activité photocatalytique de TiO2 pour la 

réaction de photodégradation du méthyle orange. L'effet de la concentration initiale en 

colorant, le pH, la quantité  et le type de TiO2 ont été étudiés. Le taux de photodégradation de 

ce colorant peut être estimé comme cinétique de premier ordre. L'adsorption sur le TiO2 est 

une condition préalable à la photodégradation, et les cinétiques de dégradation suivent le 

modèle de Langmuir Hinshelwood. 

Jihui Li et al. (2007), ont étudiés la dégradation du méthyle orange en solution aqueuse en 

présence de nano-TiO2/exfoliated par la combinaison d’ultrason/adsorption/photocatalyse. 

Les résultats expérimentaux ont montré un effet synergique de cette combinaison. Il a été 

prouvé que les rapports d'élimination relatives à l'adsorption et à la capacité photocatalytique 

du substrat ont été influencés par: l’intensité des irradiations UV, le temps de réaction, la 

température de réaction, la valeur du pH initiales et la concentration initiale de la solution de 

MeO. En outre, il a été démontré que la combinaison était très efficace et utile à éliminer les 

molécules de méthyle orange.

II.2.4.2. Le rouge de méthyle 

Peu d'études antérieures ont été menées sur la dégradation de rouge de méthyle. 

Nous pouvons cependant citer : 

Mascolo et al., (2007) ont réalisé une comparaison de l'efficacité des nanoparticules 

immobilisées et le catalyseur TiO2-P25 en suspension pour la dégradation 

photocatalytique du rouge de méthyle par TiO2. Les résultats obtenus ont montré 

que le catalyseur de Degussa TiO2-P25 est plus efficace que les nanoparticules 

supportées. Cette étude a démontré que le mécanisme de dégradation de ce colorant 

est le même en présence des nanoparticules de TiO2 ou de Degussa TiO2-P25 et tous 

les sous-produits ont été identifiés par analyses HPLC-MS.

Nitin Kumar Singh et al. (2013), ont étudié la dégradation photocatalytique du rouge de 

méthyle en solution aqueuse par ZnO sous irradiation de lumière solaire. L'effet de la 
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concentration initiale de rouge de méthyle, la masse du catalyseur, le pH, l'intensité lumineuse 

et les sels inorganiques ont été étudiés. La vitesse de la décoloration de ce colorant suit une 

cinétique du premier ordre. Dans les conditions ambiantes et pour un pH neutre et une masse 

de catalyseur égale à 0,5 g L−1, le rouge de méthyle (30 mg L−1) a été décoloré jusqu'à 99 % 

dans une heure du temps (1 h). L'élimination de la DCO a été de 53 %. La minéralisation du 

rouge de méthyle a été trouvée dépendante de la dose du catalyseur et du temps de 

l’irradiation solaire. Ainsi, une minéralisation de 80 % de la même solution du colorant a été 

possible pour une dose du catalyseur égale à 1 g L−1. Le procédé n’était pas influencé par 

l’interférence des anions Cl−, SO4
2−, NO3

−, Ca2
+, Fe2+/ Fe3+, et de l'acide humique, l'acide 

oxalique et l'acide citrique. Cependant, il a été fortement perturbé par la présence de H2PO4
−, 

l'acide maléique, l'acide malique et l'acide tartrique. Des études ont montré que la réaction 

était essentiellement régie par l'oxygène singulet et le radical superoxyde. Une vitesse 

d’agitation élevée et un recyclage du catalyseur ont rendu le processus plus économique. Le 

ZnO récupéré pourrait dégrader le rouge de méthyle jusqu'à 86% et 79% après le premier et le 

second cycle, respectivement.

Comparelli et al. (2004), ont effectué une étude comparative de la dégradation 

photocatalytique du rouge de méthyle sous irradiation UV et en présence de nanoparticule de 

TiO2 et ZnO. Les performances des nanoparticules immobilisées ont été comparées à leurs 

homologues commerciaux après immobilisation sur un support solide. L'influence de 

certaines conditions expérimentales, à savoir le pH et la concentration de colorant, a été 

étudiée par le suivi de la décoloration du colorant par spectrophotométrie. Plusieurs 

intermédiaires des sous-produits ont été identifiés par HPLC-MS, montrant que deux 

mécanismes différents étaient opératoires lors de l'oxydation photocatalytique.

II.2.4.3. Le bleu de bromophénol

L’activité photocatalytique des nanoparticules de ZnS « thioglycerol capped and

uncapped» a été étudiée pour la décoloration du bleu de bromophénol, le cristal 

violet et le rouge réactive par Sharma et al. (2012). Les trois colorants ont été 

décolorés après 3 heures  d'irradiation UV. Cependant les irradiations solaires étaient 

plus efficaces pour la décoloration et la minéralisation de ces colorants. 

Serge Alain Djepang et al. (2014), ont utilisé des méthodes photocatalytiques couplés avec le 

plasma d'air humide pour la dégradation de Bleu de Bromophénol. Le plasma d'air humide a 

été appliqué pour l'oxydation d’une solution aqueuse du bleu de bromophénol. Le traitement 
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du plasma a été couplé avec le TiO2 comme photocatalyseur avec et sans la poudre du 

coquille d'huître pour le contrôle de l'acidité. Les cinétiques de dégradation ont été étudiées 

sous différentes  conditions telles que le temps de traitement, la concentration de la solution, 

le type et la concentration du catalyseur. L'élimination du colorant a été réalisée avec et sans 

le TiO2 et le coquille d'huître: une dégradation maximale a été atteinte après 20 min de 

traitement à un pH initial= 2,4 pour une concentration en TiO2 de 3 g L-1 (61,21%) et de 

coquille d'huître de 0,4 g L-1 (28,48%). 

Chairin et al. (2012), ont utilisé une enzyme de la laccase (purifiée à partir de Trametes 

polyzona) comme un biocatalyseur pour la biodégradation et la décoloration des colorants 

synthétiques. Tous les colorants synthétiques utilisés dans cette expérience: Bleu de 

Bromophénol, Bleu de Remazol Brilliant R, Méthyle Orange, Noir Relative 5, le Rouge 

Congo, et l'Orange d'Acridine ont été décolorés par la laccase. Cette étude présente que la 

laccase de T. polyzona est une enzyme efficace ayant un potentiel élevé pour la 

désintoxication de l’environnement et la décoloration des colorants synthétiques. 

II.2.4.4. Le bleu de bromothymol

Après une recherche bibliographique sur le bleu de bromothymol, aucune étude sur la 

dégradation de ce colorant par les procédés d’oxydation avancées n’a été trouvée. Cependant, 

la décoloration du bleu de bromothymol par d’autre méthode chimique (plasmachimique)  a 

été effectuée par Doubla et al. (2008), qui ont montré que la couleur d’une solution aqueuse 

du substrat disparaît quand elle est exposée à la technique de la décharge électrique. L'ajout de 

NaN3 réduit le taux de décoloration plasmachimique de bleu de bromothymol. En revanche, 

l’addition du H2O2 a augmenté le taux de la décoloration de ce colorant par ce procédé.

II.2.5. Historique et domaines d’application de la photocatalyse

La photoactivité du dioxyde de titane a été décrite pour la première fois en 1921 par Carl

Renz [Renz, 1921] où il a évoqué le changement de couleur du TiO2 irradié par de la lumière

naturelle en présence de composés organiques. Quelques années plus tard, en 1929, Keidel 

[Keidel, 1929] a observé la décomposition de certains additifs dans les peintures en présence

de TiO2 illuminé. L’oxydation du CO sur ZnO irradié a été étudiée pour la première fois par

Doerffler et Hauffe en 1964 [Doerffler et Hauffe, 1964].

En 1970, La photocatalyse hétérogène a été étudiée à Lyon par Formenti et Teichner 

[Formenti et al., 1970] où ils ont montré l’efficacité de ce procédé pour l’oxydation partielle 
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des alcanes et des hydrocarbures oléfiniques. En 1972, ces auteurs ont publié leurs travaux 

concernant la dégradation photocatalytique partielle de paraffines, de cétones et d’aldéhydes 

en présence de TiO2 [Formenti et al., 1971].

En 1972, Fujishima et Honda [Fujishima et Honda, 1972] ont démontré la décomposition de 

l’eau par photocatalyse à la surface d’électrode de TiO2. En 1983, Fox et Chen [Fox et Chen, 

1983] ont étudié l’oxydation photocatalytique des amines aliphatiques en utilisant le TiO2 en 

suspension.

Par la suite, la photocatalyse au TiO2 a été appliquée pour la dégradation des divers

polluant comme les pesticides [Herrmann et Guillard, 2000; Devipriya et

Yesodharan, 2005], les insecticides [Topalov et al., 2003], les composés azotés 

[Low et al., 1991; Kim et Choi, 2002], les colorants [Karkmaz et al., 2004; Sahel et 

al., 2010; Guillard et al., 2003] qui sont susceptibles d’être complètement oxydés en 

CO2 et H2O. La photocatalyse est également utilisée pour l'élimination des bactéries, 

des virus et des champignons [Malato, et al., 2007 ; Bui et al., 2008].

Outre son utilisation pour le traitement des eaux, la photocatalyse a trouvé plusieurs

applications dans le domaine de l'environnement : la purification de l'air intérieur et extérieur, 

comme par exemple l'élimination des oxydes d'azote atmosphériques (NOx) qui provoquent 

des pluies acides [Ibusuki et Takeuchi, 1994; Negishi et al., 1998], l’élimination des odeurs 

[Guillard et al., 2008 ; Yaron, 2010], l’application dans les revêtements auto-nettoyant de 

surfaces (verre, métaux, bétons, ciments, etc.) [Madaeni et Ghaemi, 2007; Ding et al., 2010]. 

La photocatalyse est aussi utilisée pour le traitement du cancer [Fujishima et al., 1986 ; Sakai

et al., 1995 ; Cai et al., 1992 ; Blake et al., 1999], la production d’hydrogène [Kudo, 2007] et 

la synthèse de composés organiques [Hubbard et al., 1973].

III. Comparaison des différents procédés

Un procédé idéal, adapté à la dégradation de tout type de matière organique n’existe 

pas, l’applicabilité dépend du composé cible, de l’étendue et la gravité de la 

pollution, de la localisation géographique de la pollution et de l’efficacité 

d’exécution du POA employé.

Néanmoins certains POA semblent plus aptes que d’autres à traiter la matière 

organique toxique notamment les colorants. Pour les différents AOP présentés, les 



Chapitre I : Synthèse bibliographique                                                                     

68

principales réactions d’initiation assurant la production dans le milieu de radicaux 

hydroxyles. Tous ces procédés donnent lieu à une oxydation par les radicaux. Le 

choix d’un procédé se fera en fonction de son efficacité à générer les radicaux 

hydroxyles, de sa simplicité de mise en œuvre, de son coût, et de sa sensibilité aux 

conditions expérimentales (notamment au pH du milieu ou à la présence de 

composés organiques et inorganiques).

La plupart des POA requièrent des investissements souvent lourds pour les 

industriels et des frais de fonctionnement élevés. De plus, les taux de dépollution ne 

sont pas toujours à la hauteur des espérances et les effluents peuvent nécessiter un 

post traitement soit pour éliminer les réactifs, soit pour terminer le traitement du 

polluant ou encore pour éliminer les boues formées.

Aujourd’hui les investisseurs demandent des procédés moins consommateurs en 

énergie électrique, qui limitent la pollution secondaire et réduisent les quantités de 

réactifs. C’est pour l’ensemble des critères évoqués dans ce paragraphe que nous 

avons choisi de faire une étude comparative entre des différent POA, puis essayé de 

faire un couplage entre eux pour un traitement des colorants. En résumé, Les grand 

avantages et inconvénients de chaque procédé sont représentés dans le tableau I.19.
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Tableau I.19 : Performance des POAs pour la dégradation des polluants organiques réfractaires.
Techniques Avantages Inconvénients

O3/UV
Oxydant puissant; Production relativement simple de radicaux 

libres; Formation de H2O2, ce qui permet d’assurer un effet 
rémanent lors de la désinfection des eaux.

Traitement onéreux; réaction limitée par le transfert de masse; 
Efficacité et durée de vie des lampes UV limitées; 

Minéralisation souvent incomplète; sous-produits inconnus.

H2O2/Fe2+

(Fenton)

Oxydant puissant; décoloration rapide de la solution; 
minéralisation des colorants organiques.

Requiert un apport constant en H2O2; régénération limitée du 
catalyseur; Transport, stockage et manipulation de H2O2.

Requiert un apport constant en H2O2; régénération limitée du 
catalyseur; Transport, stockage et manipulation de H2O2.

H2O2/UV
Source importante et directe de radicaux hydroxyles; 100% de 

rendement quantique de la photolyse.
Transport, stockage et manipulation de H2O2; Efficacité et 

durée de vie des lampes UV limitée; faible coefficient 
d’absorption de H2O2; production de sous-produits inconnus.

TiO2/UV
Installation simple; dégradation efficace des composés 

organiques.

Limitation par le transfert de masse; nécessité de récupération 
du catalyseur après réaction; efficacité et durée de vie limitée 

des lampes UV.

Électro-
oxydation

Élimination efficace des composés organiques; pas d’ajout 
supplémentaire de réactifs chimiques; action directe et indirecte 

du courant électrique.

Efficacité de courant diminue au cours du traitement; réaction 
parasite (formation de O2 moléculaire).

Sonochimie
Excellent transfert de masse; plusieurs modes dégradation : 

pyrolyse, cisaillement, attaque par les radicaux ●OH.
Procédé coûteux; très sensible aux caractéristiques de 

l’effluent.
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Conclusion

Cette étude bibliographique montre que les colorants synthétiques organiques sont 

des composés utilisés dans de nombreux secteurs industriels. On les retrouve ainsi 

dans le domaine automobile, chimique, papeterie et plus particulièrement le secteur 

textile, où toutes les gammes de nuance et de familles chimiques sont représentées. 

Les affinités entre le textile et les colorants varient selon la structure chimique des 

colorants et le type de fibres sur lesquelles ils sont appliqués. Il n’est pas rare de 

constater qu’au cours des processus de teinture 15 à 20 % des colorants, et parfois 

jusqu’à 40% pour les colorants soufrés et réactifs, est évacué avec les effluents qui 

sont la plupart du temps directement rejetés vers les cours d’eau sans traitement 

préalable.

Ces rejets colorés posent un problème esthétique mais également sanitaire car un 

grand nombre de ces colorants est toxique. L’aspect cancérigène s’exprime pour la 

plupart d’entre eux, par leurs métabolites résultant de la digestion enzymatique dans 

les parois intestinales des mammifères. Comme tous les composés organiques 

dangereux pour l’homme, les colorants synthétiques réclament des traitements 

spécifiques. Mais les procédés classiques utilisés par les usines de traitements des 

eaux usées sont mal et parfois même pas adaptés à la dépollution de ces polluants 

biocides. La majorité de ces procédés sont trop sélectifs sur les catégories de 

colorants à traiter et ne font que déplacer la pollution plutôt que la supprimer. 

Cependant lorsqu’une approche semble prometteuse, les investissements ou les 

coûts de fonctionnement deviennent prohibitifs pour une application à grande 

échelle.

Une technique de traitement adaptée aux colorants doit avant tout dégrader les 

molécules jusqu’à complète minéralisation afin d’éviter la formation de sous-

produits plus dangereux que les composés initiaux et plus particulièrement empêcher 

la formation de produits cancérigènes. Les procédés présentés dans ce chapitre ne 

répondent pas à cette attente car ils sont pour la plupart non destructifs. Mais un 

autre type de procédé : les procédés d’oxydation avancée répondent à ces critères 

grâce à l’utilisation d’oxydants puissants capables de décolorer la solution par 

destruction des groupes chromophores et réduire le taux de matière organique non 

biodégradable.
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Au cours de ce travail, nous nous sommes surtout intéressés à l’adsorption de 

composés organiques sur TiO2 car il s’agit de la première étape essentielle au 

déroulement de la réaction photocatalytique. Afin de mieux comprendre les étapes 

suivantes, il apparaît intéressant de faire quelques rappels concernant la nature et la 

structure des oxydes semi-conducteurs dont fait partie TiO2, qui est le catalyseur 

privilégié des réactions photocatalytiques.



CHAPITRE II :
Techniques expérimentales et

méthodes analytiques
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Dans ce chapitre sont présentés les matériels et méthodes de l’ensemble des POA étudiés avec 

une description de l’ensemble des protocoles expérimentaux et des réacteurs utilisés pour chaque

POA.

I. Produits chimiques

I.1. Réactifs chimiques

Tous les composés chimiques ont été choisis parmi les produits commerciaux de plus haute 

pureté disponible et ont été utilisés sans purification supplémentaire. Le tableau II.1 présente 

les formules chimiques, les pourcentages de pureté et la provenance des différents composés 

utilisés dans ce travail.

Tableau II.1: Quelques caractéristiques ainsi que la provenance des composés chimiques 
étudiés.

Produit Formule Provenance Pureté (≥ %)
Acide sulfurique H2SO4 Merck 99
Hydroxyde de sodium NaOH Carlo Erba 98
Acide chlorhydrique HCl Merck 25
Chlorure de sodium NaCl Labosi 99,5
Peroxyde d'hydrogène H2O2 Labosi 30
Bicarbonate de sodium NaHCO3 Prolabo 99
Carbonate de sodium Na2CO3 Prolabo 99
Bichromate de potassium K2Cr2O7 Prolabo 99
Sulfate de mercure HgSO4 Sigma Aldrich 99
Sulfate d’argent Ag2SO4 Sigma Aldrich 99
Tert-butanol C4H9OH Prolabo 99

I.2. Polluants étudiés

Les quatre colorants testés appartiennent à la grande famille des colorants anioniques. Ce sont 

le méthyle orange, le rouge de méthyle, le bleu de bromophénol et le bleu de bromothymol.

Quelques caractéristiques ainsi que la provenance des polluants étudiés sont rassemblées dans 

le tableau II.2.



                          Chapitre II : Techniques expérimentales et méthodes analytiques

73

Tableau II.2: Structures et caractéristiques de colorants étudiés.

Colorant
Structure chimique

Groupement 
fonctionnel

Solubilité
(g L-1)

λMax

(nm)
pKa

Colorants 

Azoïques

N

N

S

N
CH3

CH3

O
O

ONa

Méthyle Orange (MeO)

–SO3
−

–N=N–
5,2 465 3,7

N

N N

CH3

CH3

C

O

ONa

Rouge de Méthyle (RMe)

–COO−

–N=N–

3,0
440 5,1

Colorants 
triphénylméthanes

O

S

O

Br

OH

Br

OH

Br
Br

O

Bleu de Bromophénol (BBP)

–SO3
−

>C=O

3,0 592 3,8

OH

Br

O

S

O

O

Br

HO

Bleu de Bromothymol (BBT)

–SO3
−

>C=O

10 432 7,1
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i. Méthyle Orange (MeO): autrement appelée l'Hélianthine, orangé III ou encore orangé de 

méthyle, est un indicateur coloré utilisé en chimie pour marquer la présence d'un milieu acide

(il vire en rose-rouge) ou d'un milieu basique (il vire en jaune-orangé). On l'utilise donc pour 

les dosages acido-basiques. Sa formule chimique est C14H14N3O3SNa lorsqu'il est sous forme 

de sel et sa masse molaire est égale à 327,33 g mol-1. Le couple acide-base correspondant est 

C14H14N3O2S-OH / C14H14N3O2S-O−. Le pKa de ce couple est 3,39.

ii. Rouge de Méthyle (RMe): Il est aussi appelé le ″C.I. Acid Red 2″ ou encore l’acide 

diméthylamino-4 phénylazo-2 benzoïque. Sa formule moléculaire brute est C15H14N3O2Na et 

sa masse molaire est égale à  291,27 g mol-1. Le rouge de méthyle est un indicateur coloré de 

pH. Il est rouge à pH inférieur à 4,4, jaune au delà de 6,2 et orange entre les deux avec un 

pKa= 5,1.

iii. Bleu de Bromophénol (BBP): aussi appelé tétrabromophénolsulfonephthaléine. Sa 

formule chimique est C19H10Br4O5S et sa masse molaire est égale à 669,96 g mol-1. Le bleu de 

bromophénol est un indicateur coloré de pH. Il est jaune pâle pour un pH < 3, et bleu pour un 

pH > 4,6. Il peut parfois être utilisé comme teinture bleue en milieu neutre. Sa zone de virage

: 3 < pH < 4,6 est donc verte. Le bleu de bromophénol est également utilisé comme marqueur 

coloré afin de vérifier le bon déroulement d'une électrophorèse sur gel de polyacrylamide ou 

d'une électrophorèse en gel d'agarose. 

iv. Bleu de Bromothymol (BBT): ou BBT ou dibromothymolsulfonephthaléine. Sa formule 

chimique est C27H28Br2O5S et sa masse molaire est égale à 624,38 g moL-1. Le BBT est un 

composé chimique souvent utilisé comme indicateur coloré de pH avec un pKa= 7,10. En 

effet, il possède des propriétés halochromiques. La forme acide est jaune (pH < 7) et la forme 

basique est bleue (pH > 7). Entre ces deux pH, une solution contenant ce composé est de 

couleur verte (mélange des deux couleurs). Les propriétés halochromiques du bleu de 

bromothymol sont utilisées pour suivre les changements de pH durant les dosages acido-

basiques notamment. Sa zone de virage comprenant le pH neutre, ce sont les dosages entre 

acides et bases fortes qui nécessitent un indicateur tel que le BBT, le point équivalent se 

situant à un pH de 7. En général, la zone de virage particulière du BBT permet d'indiquer 

rapidement si une solution est acide ou basique. Ce composé permet de détecter la présence 

de dioxyde de carbone, qui est un acide (acide carbonique H2CO3 ou H2O, CO2), par 

changement de couleur de bleu à jaune des cristaux. Le bleu de bromothymol est par ailleurs 

aussi utilisé comme pigment pour la teinture.



                          Chapitre II : Techniques expérimentales et méthodes analytiques

75

I.3. Semi conducteurs 

Les semi conducteurs utilisés dans cette étude sont les plus communément connus en 

photocatalyse, le tableau (II.3) présente quelques caractéristiques physico-chimiques des 

différents semi-conducteurs utilisés.

Tableau II.3 : Propriétés physiques des différents TiO2 commerciaux et synthétisés.

Catalyseur
Composition 

(%)
Anatase/Rutile

Surface 
BET

(m2 g-1)

Rayon moyen 
des pores (nm)

Taille des 
cristallites 

(nm)

pH
(10% wt.)

Densité
(Kg m-3)

P25 80  /  20 55 Non-poreux 30 3,0 - 4,0 3800
PC50 100 54 20,1 20 - 30 2,5 - 4,5 -
PC100 100 80 - 100 - 15 - 25 1,5 - 3,5 600 - 900
PC105 100 85 - 95 15,3 15 - 25 3,5 - 5,5 600 - 900
PC500 100 317 6,1 5 - 10 5,0 - 7,5 -

II. Appareillage analytique

II.1. La spectrophotométrie d’absorption UV-Visible

La spectrophotométrie est une technique relativement récente qui doit son essor aux progrès 

de la mécanique quantique. Elle permet, entre autres, d'identifier une substance chimique et de 

déterminer la concentration d’un soluté dans une solution, par l'interaction des électrons des 

molécules du soluté (appelé chromophore) avec la lumière.

Lorsqu'un faisceau de lumière blanche d'intensité Io traverse une solution d'un chromophore, 

ce dernier absorbe plus que d'autres certaines longueurs d'onde (la solution apparaît colorée) 

et restitue une intensité I du faisceau initial.

On définit l'absorbance A d'une solution comme :

I

I
logA 0

                                                                                                                            
(II.1)

La loi de Beer-Lambert pour une longueur d'onde l donnée :

CLA  

                                                                                                                     
(II.2)

                         
Où ελ= coefficient d'extinction du chromophore (ε = f (λ))

L= longueur de l'échantillon en cm

C= concentration molaire de la solution

Le spectrophotomètre utilisé dans ce travail est un Helios α-Unicam spectronic, possédant une

gamme spectrale de 200 nm à 800 nm. La précision est de plus ou moins 1 nm et la
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reproductibilité est de 0,1 nm. Une cellule en quartz de 10 mm a été employée. Deux sources

de lumière sont utilisées: une lampe visible tungstène halogène et une lampe UV au

deutérium. La vitesse de balayage a été fixée à 1200 nm min-1. Les blancs sont réalisés dans

une cellule en quartz identique à la précédente avec de l’eau ultra pure. Les mesures des 

concentrations résiduelles ont été obtenues par interpolation à l'aide des courbes d'étalonnage.

II. 2. pH-mètre

Le pH des solutions a été mesuré à l'aide d'un pH-mètre à microprocesseur de type HANNA 

HI 8521. L'étalonnage de l'appareil a été effectué avec des tampons commerciaux de pH= 4, 

pH=  7 et pH= 10. Le pH a été ajusté à différentes valeurs pour les milieux acides en utilisant 

l'acide sulfurique (H2SO4) et en utilisant la soude (NaOH) pour les milieux basiques. 

II. 3. Radiomètre
Les flux lumineux émis par les lampes équipant les différents réacteurs ont été mesurés par un 

radiomètre (VLX 3W) équipé de différentes sondes permettant de mesurer l'intensité 

lumineuse à différentes longueurs d'ondes. Les longueurs d'ondes correspondant au maximum 

d'intensité des différents types de lampes :

 254 nm pour les lampes UV-C

 365 nm pour les lampes UV-A

La largeur spectrale de la bande de détection de chaque sonde est d'environ 2 nm. 

III. Dispositifs expérimentaux

Deux montages, de forme géométrique et composition différentes, ont été utilisés pour la 

réalisation de notre étude.

III.1. Dispositif d’irradiation photochimique

Les études de dégradation des substrats par le procédé photochimique (Colorant/UV et 

Colorant/H2O2/UV) ont été réalisées dans un photoréacteur en quartz de 500 mL et 2,5 cm de 

diamètre équipé de trois lampes à basse pression de vapeur de mercure, qui fonctionne au 

voisinage de la température ambiante. 

L’excitation des atomes de mercure permet l’émission des radiations grâce à la décharge 

électrique entre les électrodes. La lampe possède une puissance nominale électrique de 30 W. 

La pression dans la lampe varie entre 10-3 et 10 mmHg. Un rayonnement monochromatique 

de 254 nm est émis avec un flux photonique incident de 0,04 mW cm-2 pour chaque lampe. 

Cette longueur d’onde correspond à la raie de résonance du mercure.
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I- Enceinte cylindrique en cuivre.
II- Réacteur en quartz.
III-Lampe 30W.

IV - Spectres de la lampe UV

Figure II.1: Dispositif d'irradiation photochimique UV-C (longueur d’onde à 254 nm).

Le réacteur est placé au centre est recouvert par un cylindre d’aluminium avant la mise sous 

tension de la lampe, pour se protéger du rayonnement UV émis d’une part, et éviter toute 

réaction impliquant la lumière solaire, d’autre part.

III.2. Dispositif d’irradiation photocatalytique

Les irradiations ont été effectuées à la longueur d’onde 365 nm à l'aide d'un dispositif équipé 

d'une, deux, trois ou quatre lampes de 125 W types Philips HPW 125, entouré d'un miroir 

cylindrique et placé sur une plaque d'agitation (Figure II.2). Ces lampes sont des lampes à 

vapeur de mercure moyenne pression, dont l'émission est filtrée par un globe noir qui laisse 

principalement passer la raie à 365 nm (environ 85% de l'énergie). Le réacteur en Pyrex, muni 

d'une chemise de refroidissement par eau, est placé dans l'axe du système.   
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                  300                          400        λ(nm)  

  

1  Miroir cylindrique
2  Réacteur
3  Chemise de refroidissement
4  Lampe Philips HPW 125
5  Spectres des lampes 

Figure II.2: Dispositif d'irradiation photocatalytique monochromatique UV-A (longueur 
d’onde à 365 nm).

Le même dispositif a été utilisé dans l’étude du phénomène d’adsorption, sauf que dans ce 

cas, les lampes UV sont omises.

IV. Techniques expérimentales

IV.1.Préparation des solutions aqueuses des colorants

Des quantités de la poudre du colorant sont pesées et diluées dans de l’eau ultra pure, dans 

une fiole jaugée, de volume relatif à la concentration qu’on désire préparer (100 mg L-1). 

Cette préparation est suivie d’une homogénéisation, sur une plaque à agitation magnétique.

IV.2. Procédé UV/H2O2

On prépare 200 ml d’une solution colorée de concentration égale à 100 mg L-1; d’autre part, 

une solution de H2O2 de concentration égale à 5 x 10-1 mol L-1 est préparée à partir d’une 

solution de 35 % de H2O2. Une certaine concentration de la solution de H2O2 est rajoutée à un 

0

50

100

5
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certain volume de la solution aqueuse du colorant, de façon à compléter un volume global de 

50 ml. Le réacteur à double enveloppe, contenant ce mélange, est placé sur la plaque à 

agitation magnétique. Le suivi de la variation de la concentration résiduelle est assuré de la 

même manière que dans le cas de la photolyse.

IV.3. Procédé UV/TiO2/H2O2

Les expériences réalisées au cours de cette étude ont été effectuées, en appliquant le même

protocole que celui suivi dans le système UV/TiO2. On prépare 50 ml d’une solution colorée

de concentration donnée, après addition d’une concentration donnée de H2O2, ce mélange est 

introduit dans le bêcher à double enveloppe, en présence de 1 g L-1 du semi conducteur. 

L’irradiation commence et des échantillons sont prélevés à des intervalles de temps réguliers. 

L’analyse est effectuée par spectrophotométrie UV-visible, afin de déterminer la 

concentration résiduelle du colorant, au cours de son irradiation, en présence du semi-

conducteur et de H2O2.

IV.4. Préparation des solutions des mélanges colorants/sels

On prépare 200 ml d’une solution colorée de concentration égale à 100 mg L-1; d’autre part, 

une solution de sels (NaHCO3, Na2CO3 et NaCl) de concentration égale à 5 x 10-1 mol L-1 est 

préparée. Une certaine concentration de la solution de sels est rajoutée à un certain volume de 

la solution aqueuse du colorant, de façon à compléter un volume global de 50 ml. Ce mélange 

est introduit dans le réacteur à double enveloppe, en présence de 1 g L-1 du catalyseur.

IV.5. Variation de la valeur du pH initial

Le pH initial de la solution aqueuse des colorants est modifié, en vue de l’étude de l’effet de 

ce paramètre sur le taux de décoloration de la solution colorée, par addition de quelques 

gouttes de H2SO4 ou de NaOH. Le pH a été mesuré à l’aide d’un pH-mètre de type HANNA 

HI 8521.

V. Protocole expérimentale

V.1. Etude d'adsorption

Toutes les études d'adsorption des colorants sur le catalyseur ont été menées dans un réacteur 

de 50 ml parfaitement agité par un agitateur magnétique.et sa température est contrôlée par la 

circulation d’eau dans la double enveloppe du réacteur et assurée par un bain thermostaté. 

La solution du colorant (V= 50 ml) à une concentration désirée est introduite dans le réacteur 

avec une teneur donnée du catalyseur sous forme de poudre de dioxyde de titane. 
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A l'instant t = 0 min, débute la cinétique d'adsorption. Un prélèvement est aussitôt effectué. 

Ensuite, des échantillons sont prélevés par une seringue à différents temps de contact. Les 

échantillons contenant de la poudre de TiO2 sont filtrés sur filtres Millipores 0,45 µm. Les 

concentrations en colorant sont analysés par spectrométrie UV-Visible dans un domaine de

longueur d'onde variable (200 à 800 nm).

V.2. Etude de la dégradation photolytique (photolyse directe)

Dans le cas de la photolyse, la solution aqueuse de chaque colorant est irradiée par une lampe 

UV émettant à 254 nm, en absence des particules de TiO2. Le même mode opératoire du 

protocole d’adsorption est suivi pour le prélèvement des échantillons et leur analyse, sans 

passage par l’étape de filtration.

V.3. Etude de la dégradation photocatalytique

Le mode opératoire d'une expérience de dégradation photocatalytique est décrit ci-dessous.

Une solution aqueuse du colorant est préparée à partir d'une solution mère concentrée, en 

générale l00 mg L-1. Un volume de 50 ml de la  solution du colorant à une concentration 

donnée  est introduit dans le réacteur avec le catalyseur sous forme de poudre en suspension, 

l'agitation du réacteur est mise en route.

La première partie de l'expérience est consacrée à l'adsorption des composés en solution à la 

surface du catalyseur. Le phénomène d'adsorption provoque une baisse plus ou moins 

importante de la concentration du composé en solution, variable en fonction du couple 

adsorbant/adsorbat, c'est-à-dire du couple catalyseur/composé en solution. Il y a un transfert 

de matière de la solution vers la surface du catalyseur. Pour étudier précisément les cinétiques 

de dégradation photocatalytique, il faut s'affranchir de cette baisse de concentration non liée à

la dégradation photocatalytique de la molécule traitée et donc démarrer l'irradiation une fois 

l'équilibre d'adsorption atteint.

L'étape d'adsorption se déroule à l'obscurité jusqu'à ce que l'état d'équilibre de concentration 

soit atteint. En pratique, au bout d'un temps égale à 15 minutes, la concentration est quasiment 

stabilisée à l'intérieur du réacteur, quelque soit le couple adsorbant/adsorbat. Pour s'assurer 

que l'état d'équilibre est effectivement atteint, la solution est laissée au contact du catalyseur à

l'obscurité pendant 30 minutes.
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Après 30 minutes d'adsorption, un ou plusieurs échantillons de solution sont prélevés en 

fonction des analyses prévues. C'est à l'instant t = 0 min de la cinétique de dégradation 

photocatalytique, les lampes sont allumées et le chronomètre est déclenché. Ensuite, la 

variation de la concentration en solution du composé organique à dégrader est suivie en 

effectuant des prélèvements réguliers. La durée totale de la dégradation photocatalytique est 

fonction de la molécule à dégrader et du réacteur utilisé. 

Les échantillons, une fois prélevés, sont protégés de la lumière par un emballage opaque 

(aluminium). Les échantillons sont filtrés sur filtres Millipore 0,45 µm. L'analyse est effectuée 

dans les minutes qui suivent le prélèvement.

VI. Etude spectrale des colorants étudiés

Les spectres d’absorption dans l’ultraviolet et le visible sont généralement enregistrés à l’aide 

de spectrophotomètres qui tracent la courbe de variation de la densité optique, en fonction de 

la longueur d’onde, de la fréquence ou du nombre d’onde des radiations incidentes.

VI.1. Spectre UV-Visible du Méthyle Orange (MeO)

La figure II.3 représente le spectre du Méthyle Orange (MeO) obtenu à pH= 6,3, à pH acide 

et à pH basique. A pH= 6,3 le spectre montre l’existence d’une seule bande dans la région du 

visible à 465 nm est due à la transition n → π* du groupement AZO (N=N) et une bande 

d'absorption plus faible dans la région de l’ultraviolet situé à 272 nm (π → π*). La valeur du 

pH en milieu acide (pH= 3) affecte le spectre d’absorption du colorant avec apparition d’un 

déplacement bathochromique de la bande principale étant située à 508 nm, et une 

augmentation significative d’absorption molaire, et la deuxième bande vers 280 nm. Par 

contre en milieu basique (pH= 10), la forme anionique prédomine et aucun changement des 

bandes à été observé.
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Figure II.3: Spectre d'absorption UV-Visible du Méthyle Orange (MeO) en solution aqueuse 
à différents  milieux du pH. Condition : [MeO]= 10 mg L-1.

VI.2. Spectre UV-Visible du Rouge de Méthyle (RMe)

La figure II.4 représente le spectre du Rouge de Méthyle (RMe) à pH= 6,3, à pH acide et à pH 

basique. A pH= 6,3, le spectre montre l’existence d’une bande dans la région de l’ultraviolet 

(UV) (270 nm), résultant de la transition π→π* et qui est dues à la présence du benzène ; ainsi

que la bande dans la région de visible (440 nm) relatives à la transition n→π* et qui sont dues 

à la présence des groupes chromophores (N=N). Le pH basique n’affecte pas le spectre 

d’absorption de ce colorant. Par contre en milieu acide (pH= 3), un déplacement 

bathochromique de la bande principale vers 524 nm a été observé, et une augmentation 

significative d’absorption molaire et la deuxième bande vers 292 nm.

Figure II.4: Spectre d'absorption UV-Visible du Rouge de Méthyle (RMe) en solution 
aqueuse à différents  milieux du pH. Condition : [RMe]= 10 mg L-1.
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VI.3. Spectre UV-Visible du bleu de Bromophénol (BBP)

La Figure II.5 représente le spectre d’absorption du colorant Bleu de Bromophénol (BBP) à 

différent pH. A pH= 6,3, le spectre montre l’existence de deux bandes dans la région de 

l’ultraviolet (UV) (308 nm et 380 nm) et une bande dans la région du visible (592 nm). Le pH 

basique n’affecte pas le spectre d’absorption de ce colorant. Par contre en milieu acide (pH= 

3), un déplacement hypsochrome de la bande principale à été observé, et une diminution 

significative de l'intensité de la bande spectrale, avec apparition d’une nouvelle bande dans la 

région du visible (λ= 440 nm), qui peut être due à la transition π→π* au sein des liaisons 

C=C–C=O et C=C–C=C.

Figure II.5 : Spectre d'absorption UV-Visible du Bleu de Bromophénol (BBP) en solution 
aqueuse à différents milieux de pH. Condition : [BBP]=10 mg L-1.

VI.4. Spectre UV-Visible du Bleu de Bromothymol (BBT)

La figure II.6 représente le spectre d’absorption du Bleu de Bromothymol (BBT) à différent 

pH. A pH= 6,3, le spectre montre l’existence d’une seule bande dans la région visible, relative 

à λmax= 432 nm, et deux bandes dans la région ultraviolette situées à 272 et 332 nm. Un pH 

acide (pH= 3) n’affecte pas le spectre d’absorption de ce colorant. Par contre en milieu 

basique (pH= 10), un déplacement bathochromique à été observé de la bande principale vers 

612 nm avec une augmentation significative d’absorption molaire et les deux bandes dans la 

région ultraviolette sont déplacées vers 300 et 388 nm.
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Figure II.6 : Spectre d'absorption UV-Visible du Bleu de Bromothymol (BBT) en 
solution aqueuse à différents milieux de pH. Condition : [BBT]= 10 mg L-1.

Les déplacements des spectres UV-Visible des quatre colorants indiquent qu’il existe une 

modification des charges de ces derniers qui est définis par leurs auxochromes  (substituants). 

Le tableau suivant présent les deux formes (moléculaire et anionique) de chaque colorant en 

fonction du pH de la solution.

Tableau II.4 : Les deux formes (moléculaire et anionique) de chaque colorant selon le pH de 
milieu.

Colorant Forme moléculaire (pH < pKa) Forme anionique (pH > pKa)

MeO 
(pKa=3,7)

N N N
CH3

CH3

O3S

H

Na,
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N N N
CH3

CH3

O3SNa,

Jaune

pH ˃ 4,4
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(pKa=5,1) N N N

CH3

CH3

O

O
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pH ˂ 4,4

N N N
CH3

CH3

O

O

Jaune
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Br

O

Br

S

O

O

O
Jaune Bleu

Br

O

Br

Br

O

Br

S

O

O

O

Spectre UV-Visible (BBT)

0

0,25

0,5

0,75

1

1,25

1,5

200 300 400 500 600 700 800

Longueur d'onde (nm)

A
b

so
rb

an
ce

 (
U

 A
)

pH=6,3

pH=3

pH=10



                          Chapitre II : Techniques expérimentales et méthodes analytiques

BBT 
(pKa=7,1)

J

B

O

1 < pH < 6

Les deux colorants azoïques 

seront chargés positivement

Le diagramme suivant présente la distribution des formes 

colorants selon le pH de la solution

VII. Comportement d’additif chimique sur le 

VII.1. Mélange entre le colorant

Avant de commencer l’étude de la dégradation

UV/H2O2 et UV/TiO2/H2O

entre le peroxyde d’hydrogène

conducteur. Pour ce faire, nous avons préparé des solutions contenant simultanément : une 

concentration fixe de ces colorants

l’évolution de la composition 

analyses spectrophotométriques.

Les résultats représentés dans la 

zone comprise entre 200 et 300 nm. Ces faits ne pourraient donc rés
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Figure II.7 : Effet thermique de H2O2 (10-2 mol L-1) les spectres UV-Visible des colorants
(MeO (A), RMe (B), BBP (C) et BBT (D)) : [Colorant]= 10 mg L-1 et [H2O2]= 10-2 mol L-1.

Suivant ces résultats, on peut conclure que le comportement spectral de ces colorants est 

pratiquement insensible à la présence du peroxyde d’hydrogène.

VII.2. Mélange entre le colorant et le sel 

Avant de commencer l’étude de l’effet de l’adition des sels NaCl, NaHCO3 et Na2CO3 sur la 

dégradation des colorants par le procédé UV/TiO2; il est nécessaire de vérifier les possibilités 

de réaction d’oxydation, pouvant se produire entre le colorant et le sel à l’obscurité et en 

absence du rayonnement et de semi-conducteur.

Les résultats représentés dans la figure (II.8), montrent l’apparition d’un nouveau pic, dans la 

zone comprise entre 200 et 300 nm après l’adition de NaCl pour les colorant MeO et RMe, et 

après l’adition du Na2CO3 pour les colorant BBP et BBT. 
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Figure II.8 : Effet thermique de NaCl, NaHCO3 et Na2CO3 sur les spectres UV-Visible des colorants
(MeO (A), RMe (B), BBP (C) et BBT (D)):[Colorant]= 10 mg L-1, pH natural et [Sels]= 10-2 mol L-1.

On peut conclure que le comportement spectral de MeO, RMe et BBP est pratiquement 

insensible à la présence de ces sels. Par contre le colorant BBT en présence de NaHCO3 et 

Na2CO3 subît un déplacement bathochromique de la bande principale, par ce que l’addition de 

ces sels affecte le pH du milieu qui devient basique modifiant ainsi le spectre d’absorption de 

ce colorant.

VIII. Méthodes d’analyse

Les deux méthodes d’analyse utilisées dans notre étude sont la spectrophotométrie UV-

visible, pour le suivi de la décoloration et la demande chimique en oxygène (DCO) pour le 

suivi de la minéralisation totale de la solution aqueuse du colorant. La méthode 

spectrophotométrique nécessite pour son utilisation, l’établissement des courbes d’étalonnage 

qui relient l’absorbance à la concentration de l’échantillon à analyser.

MeO

0

0,5

1

1,5

2

2,5

3

200 300 400 500 600 700 800

Longueur d'onde  (nm)

A
b

so
rb

an
ce

 (
U

 A
)

MeO

MeO+NaCl

MeO+NaHCO3

MeO+Na2CO3

RMe

0

0,5

1

1,5

2

2,5

3

200 300 400 500 600 700 800

Longueur d'onde (nm)

A
b

so
rb

an
ce

 (
U

 A
)

RMe

RMe+NaCl

RMe+NaHCO3

RMe+Na2CO3

BBP

0

0,5

1

1,5

2

2,5

3

200 300 400 500 600 700 800

Longueur d'onde (nm)

A
b

so
rb

an
ce

 (
U

 A
)

BBP

BBP+NaCl

BBP+NaHCO3

BBP+Na2CO3

BBT

0

0,5

1

1,5

2

2,5

3

3,5

200 300 400 500 600 700 800

Longueur d'onde (nm)

A
b

so
rb

an
ce

 (
U

 A
)

BBT

BBT+NaCl

BBT+NaHCO3

BBT+Na2CO3

NaHCO3

Na2CO3

NaHCO3

NaHCO3NaHCO3

Na2CO3

Na2CO3Na2CO3

C D

A B



                          Chapitre II : Techniques expérimentales et méthodes analytiques

88

VIII.1. Mesure de la concentration du colorant en solution

La détermination de la concentration des colorants est effectuée par dosage 

spectrophotométrique dans le domaine du visible, en utilisant la loi de Beer-Lambert.

La loi de Beer-Lambert n’est vérifiée que si les conditions suivantes sont respectées :

- Lumière monochromatique

- Solutions très diluées

- Pas de réflexion, diffusion ou fluorescence du faisceau incident.

Les longueurs d'onde du maximum d'absorption (Figures II.3 à II.6) sont 465, 440, 592 et 432

nm respectivement pour le Méthyle Orange (MeO), le Rouge de Méthyle (RMe), le Bleu de 

Bromophénol (BBP) et le Bleu de Bromothymol (BBT). L’étalonnage a été réalisé, avec des 

concentrations en soluté variant de 5 à 40 mg L-1 à pH naturel, les courbes d’étalonnage des 

quatre colorants sont données par les courbes de la figure II.9.

Figure II.9 : Courbes d’étalonnage des quatre colorants obtenues par spectrophotométrie 
UV-Visible : ([Colorant]o= 5 - 40 mg L-1, pH= 6,1±0,2).

En milieu acide, les spectres d'absorption UV-Visible des colorants: MeO, RMe et BBP, 

subissent un déplacement de la bande principale étant située à 508 nm, 524 nm et 440 nm, 

respectivement. Cependant pour le colorant BBT, un déplacement de la bande principale est 

aperçu dans le milieu basique à 612 nm. Donc les mesures de l’absorbance, dans ces milieux, 

seront effectués à ces longeurs d’onde.
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colorants dans l’eau usée de l'industrie textile [Dai et al., 1996 ; Arslan et Akmehmet 

Balcioglu, 1999 ; Vautier et al., 2001]. En outre, cette valeure de concentration donne un 

temps de contact largement suffisant pour le bon suivi de l’évolution de la concentration en 

fonction du temps de traitement; et permet aussi de suivre l’absorbance par spectrophotomètre 

sans avoir recours à des dilutions de la solution du colorant.

VIII.2. Mesure de la demande chimique en oxygène (DCO)

La mesure de la demande chimique en oxygène (DCO) est une détermination de la matière 

organique dans l'eau basée sur son oxydabilité par le bichromate.

La valeur de la DCO caractérise la quantité de substances chimiquement oxydables présentes 

dans l’eau. Il s’agit de la quantité d’oxygène nécessaire pour oxyder principalement les 

composés organiques présents dans l’eau. Les substances organiques sont traitées 

chimiquement dans des conditions d’oxydation très sévères, de façon à estimer aussi celles 

qui sont difficilement dégradables biologiquement, comme les composés organiques chlorés.

Pour les mesures de DCO, on n’utilise pas l’oxygène moléculaire O2 comme oxydant, car ses 

capacités d’oxydation sont faibles, et la détermination de la consommation en O2 est 

relativement difficile. La détermination de la DCO se fait essentiellement par oxydation avec 

le dichromate de potassium (K2Cr2O7) dans une solution d’acide sulfurique portée à 

ébullition, à reflux pendant 2 heures (T= 148°C), en présence d’ions Ag+ comme catalyseurs 

d’oxydation et d’ions Hg+ permettant de complexer les ions chlorures. Dans ces conditions, 

95 à 97 % des composés organiques sont oxydés. D’une manière simplifiée, on peut décrire 

cette oxydation par la réaction:

Composée organique + Cr2O7
2- → CO2 + H2O + Cr3+                                                         (II.3)

D’une manière générale, la minéralisation des colorants par le procédé photocatalytique peut 

être résumée par les réactions :

MeO: C14H14N3SO3Na + 43/2O2 →14CO2 + 3NO3
− + SO4

2− + 4H+ + 5H2O + Na+           (II.4)

RMe: C15H14N3O2Na + 43/2 O2 → 15CO2 + 3NO3
− + 2H+ + 6H2O + Na+                         (II.5)

BBP: C19H10Br4O5S+ 41/2O2 → 19CO2 + SO4
2− + 2H+ + 4H2O+ 4Br−                              (II.6)

BBT: C27H28Br2O5S + 57/2O2 → 27CO2 + SO4
2− + 20H+ + 4H2O+ 2Br−                           (II.7) 
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Comme dans le cas de la spectrophotométrie UV-visible, l’évaluation de la DCO d’un 

composé organique en solution, nécessite l’établissement d’une droite d’étalonnage, qui relie 

l’absorbance à la concentration du colorant en solution aqueuse.

La mesure de la demande chimique en oxygène (DCO) est effectuée sur les échantillons 

prélevés au cours de l’irradiation de la solution aqueuse du colorant, lors du procédé 

photocatalytique. Après filtration à travers des microfiltres (Millipore de diamètre égale à 

0.45μm), on prélève 2 ml de chaque échantillon, qu’on soumettra au même protocole que 

celui de l’établissement de la courbe d’étalonnage, et qui représente le protocole de la micro-

DCO.

Protocole de manipulation :

Appareillage :

Bloc chauffant à 150°C, pouvant être remplacé par tout autre système équivalent, capable de 

recevoir des tubes à vis, bouchés avec joint téflon;

Réactifs :

- K2Cr2O7 R.P. Normapur, 8,33 x 10-3 mol L-1;

- H2SO4 R.P. Normapur concentré (d = 1,83) contenant Ag2SO4 (6,6 g L-1);

- HgSO4 purifié en poudre.

Etalonnage :

Une série de dilution d’acide benzoïque, préparée à partir d’une solution mère de 183 mg L-1

(DCO = 360 mg L-1) est utilisée.

Figure II.10 : Courbes d’étalonnage du DCO obtenues par spectrophotométrie UV-visible
dans la gamme de 2 à 30 mg L-1.
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Procédure :

Introduire dans un tube propre 3 ml de la solution acide, 0,12 g de sulfate de mercure à l’aide 

d’une cuillère calibrée (soit 0,02 g L-1 de solution finale), 2 ml d’échantillon (ou d’eau ultra 

pur pour le blanc) et 1 ml de dichromate de potassium.

Le dosage final du dichromate résiduel se fait par absorptiométrie à 440 nm. L’expression des 

résultats prend en compte la différence entre la valeur du blanc et celle de l’échantillon qui 

représente la quantité d’oxydant utilisée ; une droite d’étalonnage permet ensuite de

déterminer la DCO (Figure II.10).



CHAPITRE III :
Photolyse directe des

colorants à 254 nm
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I. Introduction

Les technologies photochimiques sont simples d’utilisation, propres et peu coûteuses. De 

plus, elles ont la particularité de pouvoir à la fois désinfecter et traiter les contaminants. Ainsi,

au cours de ces dernières années, elles sont devenues très attractives et sont susceptibles de 

remplacer des techniques de traitement conventionnelles telles que l’adsorption sur charbon 

actif et la biodégradation. Le couplage des radiations UV avec des oxydants puissants tels que 

l’ozone et le peroxyde d’hydrogène permet de dégrader les polluants de trois manières

différentes : i) photo-dégradation (photo-dissociation) utilisant les rayons UV pour exciter les 

molécules polluantes et les dégrader, ii) oxydation par action directe des oxydants O3 et H2O2

et iii) oxydation par photolyse de l’oxydant induisant la formation des radicaux libres 

hydroxyles.

Les réactions photochimiques (réaction III.1 - III.6) sont initiées par absorption de la lumière 

par le substrat R (polluant organique) à dégrader. Les molécules qui absorbent l’énergie 

lumineuse sont soit activées (R*), soit détruites. Le mécanisme photochimique dépend du 

type de substrat étudié [Hammami, 2008].

La dégradation photocatalytic des substrats de type R suit un mécanisme généralement très 

lent selon les réactions suivantes (III.1 à III.3) :

R + hυ→ R* (III.1)

R* + O2 → R●+ + O2
●− (III.2)

R●+ → Produits (III.3)

La dégradation photocatalytic des substrats de type RX suit un mécanisme de dégradation 

généralement rapide à cause de la présence des halogènes dans leurs structures selon les 

réactions suivantes (III.4 à III.6) :

RX + hυ→ R● + X● (III.4)

R● + O2 →RO2
● (III.5)

RO2
● → Produits (III.6)

R* représente la molécule de polluant excitée et X le groupe partant ou atome d’halogénure. 

Les photoproduits peuvent être ensuite partiellement minéralisés par les réactions 

d’oxydation. Dans certains cas, on forme des intermédiaires plus toxiques que le polluant de 

départ [Crini et Badot, 2007].
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De nombreuses études ont montré que la photolyse est un procédé efficace pour oxyder 

certains composés, comme les colorants [Aliouche, 2007 ; Tafer, 2007 ; Belhadj, 2011].

Dans ce chapitre, nous présentons les résultats obtenus et les discussions concernant les 

expériences portées sur la photolyse UV et le couplage UV/H2O2 pour la dégradation de 

quatre colorants choisis : Méthyle Orange (MeO), Rouge de Méthyle (RMe), Bleu de 

Bromophénol (BBP) et Bleu de Bromothymol (BBT) ; en étudiant l’effet de la concentration 

initiale du colorant, pH de la solution, flux photonique et celle du peroxyde d’hydrogène.

II. Spectres d’absorption UV–Visible des colorants 

Les spectres d’absorption UV–Visible des quatre composés modèles ont été enregistrés à 

partir des solutions suivantes : [MeO]= [RMe]= [BBP]= [BBT]= 10 mg L-1 (Figure III.1).

Figure III.1 : Spectres d’absorption UV- Visible des quatre colorants en solution aqueuse :
([Colorant]= 10 mg L-1 et pH= 6,1±0,2). 

Dans le tableau III.1 sont reportées les valeurs des coefficients d’absorption molaire des 

quatre colorants à la longueur d’onde λ= 254 nm et à la longueur d’onde maximale qui 

corresponde à la bande d’absorption principale de chaque colorant à pH naturel.

Tableau III.1 : Valeurs des coefficients d’absorption molaire (ε) des quatre colorants en 
solution aqueuse.

Colorant λmax (nm)
ε (L mol-1 cm-1)

λmax λ = 254 nm
MeO 465 24685 7641
RMe 440 16397 7785
BBP 592 44715 4305
BBT 432 13643 6198
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Les coefficients d’absorption des composés étudiés sont dans l’ordre suivant:

à λmax : BBP > MeO > RMe > BBT;

à λ254nm : RMe ≈ MeO > BBT > BBP.

III. Evaluation de l’activité photochimique par l'énergie UV

L'irradiation UV des solutions de MeO, RMe, BBP et BBT à 10 mg L-1 avec une lampe 

émettant principalement à 254 nm, dans les conditions opératoires de pH naturel et de 

température, conduit à la diminution de la concentration des substrats, comme le montre la 

figure III.2.

Figure III.2 : Cinétique de la décoloration des quatre colorants par photolyse directe à 
254 nm: ([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).

Les résultats montrent que l’irradiation de la solution a conduit à une décoloration similaire et 

très lente du substrat pour les deux colorants azoïques (MeO et RMe) contrairement  aux deux 

autres colorants (BBT et BBP) ou la vitesse de décoloration est plus importante mais 

différente. Environ 50% de la concentration initiale du BBT a été éliminée et une disparition 

totale de BBP ont été observées après 150 minutes d’irradiation, ce qui indique l’efficacité de 

la photolyse directe à l’élimination de ces deux colorants.

Bien que les coefficients d’absorption des colorants azoïques soient supérieurs à ceux des 

colorants triphénylméthanes à 254 nm, la photolyse directe a été plus efficace pour la 

dégradation de ces deux derniers. En outre, un ordre de décoloration inversement 

proportionnel aux valeurs des coefficients d’absorption molaire à 254 nm est remarqué. En 

effet, le coefficient d’absorption d’un composé n’est pas le seul paramètre déterminant sur sa 
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capacité de dégradation par irradiation UV, le rendement quantique du composé est également 

déterminant. Ces résultats sont en accord avec la littérature dans plusieurs études sur la 

dégradation des différents composés organiques par la photolyse directe à 254nm [Wan et al.,

1994 ; Hoang L. V., 2006].

Ce résultat peut être aussi expliqué par la présence des halogènes dans la structure chimique 

des deux colorants triphénylméthanes, selon  Svetlichnyi et al., (2001) (cité par Czaplicka, 

2006), la dégradation par photolyse des composés contenant l’atome de chlore Cl (Br dans 

notre cas) est plus rapide en comparaison avec ceux qui ne le contiennent pas. D’un autre

coté, la décoloration du BBP est nettement supérieure que celle du BBT, à cause du nombre 

des substituants bromure dans les structures BBP (quatre bromure) supérieur que le BBT 

(deux bromure).

III.1. Détermination de l'ordre cinétique de la réaction de décoloration des colorants

Si nous supposons que les données expérimentales sont régies par une cinétique d’ordre 

apparent un, le bilan de matière d’un polluant dans un réacteur fermé est donné par l’équation 

suivante :  

C(t)k
dt

dC(t)
app

                                                                                                               
(III.8)

L’intégration de cette équation entre un instant t= 0 min et un instant t quelconque, est donnée

par la relation suivante : 

tk
C

C
ln app

t

0 








                                                                                                                  
(III.9)

où 

)ln(CtklnC 0appt 
                                                                                                      

(III.10)

avec : 

kapp: constante de vitesse de réaction (min-1);

C: concentration du colorant à un instant t (mg L-1);

C0: concentration du colorant à t = 0 min (mg L-1).

La représentation graphique de ln C0/Ct en fonction du temps t est donnée par la Figure III.3. 
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Figure III.3 : Exploitation cinétique par la loi de vitesse générale de la décoloration du MeO, 
RMe, BBP et BBT par photolyse directe à λmax= 254 nm:  

([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).

On obtient des droites avec une bonne linéarité car les coefficients de corrélation sont 

supérieurs à 0,9. Les valeurs de la constante de vitesse de réaction sont regroupées dans le 

Tableau III.2.

Tableau III.2 : Photolyse à 254 nm des colorant : Constantes cinétiques de pseudo premier 
ordre : ([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).

Colorant kapp (min-1) R2

MeO 0,0011 0,926
RMe 0,0009 0,911
BBP 0,0169 0,991
BBT 0,0048 0,961

Le classement des constantes cinétiques de pseudo premier ordre de la décoloration des quatre 

colorants à une concentration initiale égale à 10 mg L-1 est dans l’ordre suivant: 

BBP > BBT > MeO ≈ RMe. 

III.2. Taux de la décoloration photolytique des colorants

Le tableau III.3 montre l'effet du temps d’irradiation sur le rendement d’élimination (taux de 

décoloration) des colorants étudiés par la photolyse directe.

Le rendement d’élimination est défini par :
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où :

Co : concentration initiale du colorant (mg L-1);

Ct : concentration du colorant en solution à l'instant t (mg L-1).

Tableau III.3 : Evolution du rendement d’élimination des quatre colorants par la photolyse 
directe : ([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).
Colorant Rt=30min (%) Rt=60min (%) Rt=120min (%) Rt=180min (%)

MeO 03,17 06,00 11,64 18,94
RMe 03,95 06,19 09,81 15,66
BBP 42,70 62,51 86,61 95,18
BBT 14,41 22,55 37,97 58,75

Le rendement d’élimination des colorants augmente avec l'augmentation des temps 

d'irradiation pour les quatre colorants utilisés. Après trois heures d’irradiation, les rendements 

d’élimination de décoloration des composés étudiés sont dans l’ordre suivant: BBP > BBT > 

MeO ≈ RMe.

III.3. Taux de la minéralisation photolytique des colorants

L’évolution de la DCO en fonction du temps d'irradiation a été suivie pour les quatre 

colorants à une concentration initiale de 10 mg L–1 sous l’irradiation UV à 254 nm. 

L’évolution en fonction du temps des valeurs de la DCO mesurées pour les quatre colorants 

est reportée sur la figure III.4. 

Figure III.4: Evolution de la DCO en fonction du temps lors du traitement par la photolyse 
directe sous irradiation UV à 254 nm des quatre colorants: ([Colorant]= 10 mg L-1, 

pH= 6,1±0,2 et I254nm= 0,04 mW cm-2).
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Les résultats obtenus montrent que la minéralisation de la solution se produit mais d’une 

manière très lente. Il faut une irradiation de quatre heures pour observer une diminution de

10%, 5%, 27% et 20% de la DCO de MeO, RMe, BBP et BBT, respectivement.

La figure III.5 présente une comparaison entre le taux de décoloration et le taux de 

minéralisation des colorants étudiés sous l’irradiation UV à 254 nm, après un temps de 

contact de trois heures.

Figure III.5 : Comparaison entre les taux de décoloration et de minéralisation de MeO, RMe, 
BBP et BBT sous l’irradiation UV à 254 nm : ([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2 et I254nm=

0,04 mW cm-2 et temps de contact = 180 min).

Il est intéressant de remarquer que la DCO diminue plus lentement que le taux de décoloration 

des solutions des colorants étudiés par la photolyse directe à 254 nm. Ce résultat sera expliqué 

par le fait que les colorants ne sont pas directement minéralisés, mais transformé en 

photoproduits intermédiaires. 

Les taux de minéralisation des colorants étudiés sont dans l’ordre décroissant selon la 

séquence : BBP > BBT > MeO > RMe. Ceci est dans le même ordre de classement des taux 

de décoloration (BBP > BBT > MeO ≈ RMe), ce résultat affirme que le colorant le mieux 

décoloré est le mieux minéralisé. Néanmoins, le taux de minéralisation du colorant MeO est 

plus important que celui du RMe pourtant leurs taux de décoloration sont presque identiques, 

Cette variation de l’ordre entre minéralisation et décoloration peut être expliquée par la 

contribution d’une manière différente des sous-produits lors de la photolyse.
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Il faut noter que la variation des valeurs de la DCO mesurée en fonction du temps 

d’irradiation sont très faibles, ce qui signifie que la photolyse directe à 254 nm n’est pas 

efficace pour la minéralisation des colorants étudiés. Ces résultats sont en accord avec la 

littérature [Hoang L. V., 2009].

Mallakin et al., (1999), rapportent que dans la plupart des cas, la minéralisation par photolyse 

reste partielle, et dans certains cas on forme des métabolites qui peuvent être plus toxiques 

et/ou persistants que la substance de départ (molécule mère) elle-même. Dans la plupart des 

cas, la nature de ces métabolites est largement inconnue. La photolyse directe de colorant 

organique s‘est avérée donc difficile dans l'environnement naturel parce que le taux de 

dégradation dépend fortement de la réactivité du colorant et de sa photosensibilité. Ainsi les 

colorants commerciaux sont généralement conçus pour être résistant à la lumière [Chu et 

Tsui, 2002].

IV. Evaluation de l'influence de certains paramètres sur la photolyse directe

IV.1. Influence de la concentration initiale des colorants 

Les expérimentations de la dégradation de MeO, RMe, BBP et BBT par la photolyse directe 

UV à 254 nm ont été réalisées pour différentes concentrations initiales des composés à pH 

naturel. La figure III.6, montre l’évolution des constantes cinétiques du processus de la 

décoloration des quatre colorants pour différentes concentrations initiales.

Figure III.6 : Evolution de la constante de vitesse de décoloration kapp en fonction de la 
concentration initiale des quatre colorants par la photolyse directe à 254 nm : ([Colorant]= 5-

30 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).
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L’augmentation de la concentration initiale en colorant entraîne une diminution de la vitesse 

de la décoloration des quatre colorants étudiés. En effet, une couleur intense, traduisant une 

concentration élevée, engendre le plus souvent un phénomène d’écran constitué par les 

molécules à la surface de la solution. Cependant, l’intensité des irradiations est également un 

paramètre à tenir en compte dans l’interprétation de ces résultats, d’un autre coté

l’augmentation de la concentration du colorant augmente le nombre des molécules organiques 

à minéraliser dans la solution pour le même nombre des photons incidents, conduisant ainsi à 

la diminution du taux de décoloration.

IV.2. Influence du flux photonique

L'étude de la variation du flux lumineux a été réalisée en faisant varier le nombre de lampe 

(de 1 à 3 lampes), dans un domaine variant de 0,04 à 0,12 mW cm-2 pour des concentrations 

constantes en colorants de 10 mg L-1. La figure III.7 montre l’évolution de la constante 

cinétique apparente de la décoloration des colorants en fonction de l’intensité lumineuse.

Figure III.7 : Influence de l’intensité lumineuse sur la photolyse des quatre colorants :
([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 – 0,12 mW cm-2).

Les résultats obtenus montrent que les constantes apparentes de la vitesse de dégradation des 

colorants augmentent linéairement avec le flux photonique appliqué dans le domaine d'étude.

Ce résultat était attendu car l’augmentation de l’intensité est synonyme d’un apport plus

important du nombre de photons incidents et par conséquent, une accélération du processus de

photodégradation des colorants étudiés.
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IV.3. Influence du pH

Le pH est l’un des paramètres physico-chimiques du milieu réactionnel ayant le plus d’impact 

sur le procédé photochimique. L'effet du pH sur la dégradation photochimique des colorants 

(MeO, RMe, BBP et BBT) a été étudié sur une gamme de pH comprise entre 1 et 12. Le pH a 

été ajusté par addition de NaOH (1 mol L-1) pour les milieux basiques et H2SO4 (1 mol L-1) 

pour les milieux acides. Les expériences ont été réalisées sur des solutions de concentration 

initiale en colorant de 10 mg L-1 sous un flux lumineux constant (I= 0,04 mW cm-2). La figure 

III.8 rapporte une comparaison entre l’évaluation en fonction du pH des constantes apparentes 

de décoloration des colorants étudiés.

Figure III.8 : Evolution de la constante de vitesse de décoloration des quatre colorants par 
photolyse directe en fonction du pH de la solution : 

([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 1 – 12, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).

En générale, Les deux colorants azoïques (MeO et RMe) présentent un effet similaire à 

différents milieu du pH et une grande réactivité photolytique a été observée à pH =3 et à des 

valeurs de pH basiques avec un optimum à pH= 12 pour les deux colorants. Par contre, les 

colorants triphénylméthanestriphénylméthanes régissent différemment lors de la variation du 

pH du milieu, la vitesse de la décoloration du BBP accroît avec l’augmentation du pH jusqu’à 

atteindre un optimum à pH = 12, néanmoins la décoloration du BBT présente une grande 

décoloration à pH très acide (pH= 1) et aussi dans le milieu basique avec un optimum à 

pH=10. Ces variations peuvent être expliquées par les changements dans la spécification de 

chaque colorant, représentés par la protonation ou la déprotonation des molécules de chaque 

colorant, ce qui peut changer les caractéristiques de l'activité photochimique.
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IV.4. Influence de la concentration du peroxyde d’hydrogène 

Le procédé d’irradiation par rayonnement ultra-violet (notamment UV 254nm) peut décolorer

les composés étudiés (notamment les colorants azoïques), mais présente une faible capacité de 

minéralisation, et par conséquent, une forte probabilité de formation des sous-produits ou des 

composés intermédiaires.

Une voie d’amélioration de l’efficacité de ce procédé consiste en l’ajout du peroxyde 

d’hydrogène dans le milieu. En effet, il se produit alors une photolyse du peroxyde 

d’hydrogène, donnant lieu à la formation de radicaux hydroxyles à des vitesses et 

concentrations contrôlables.

La photolyse du peroxyde d’hydrogène, à des longueurs d’onde comprises entre 200 et 300 

nm, provoque une coupure homolytique de la liaison O—O de la molécule de H2O2 et conduit 

à la formation des radicaux hydroxyles qui participent également, par des réactions 

secondaires, à la décomposition du peroxyde d’hydrogène [Buxton et al., 1988, cité par 

Crissot, 1996]:

Initiation : OH2OH h
22

                                                                                         (III.11)              

Propagation :   22
h

22 HOOHOHOH                                                                   (III.12)              

22222 OOHOHOHHO  
                                                                                       (III.13)

  HOHOHOOH 22                                                                                                (III.14)

Terminaison : 2222 OOH2HO 
                                                                                  (III.15)

222 OOHHOOH  
                                                                                                  (III.16)

22OHOH2 
                                                                                                                  (III.17)

La concentration du peroxyde d’hydrogène est un facteur important dans le procédé 

UV/H2O2. Ainsi, nous avons essayé de déterminer la concentration optimale du peroxyde 

d’hydrogène pour améliorer l’efficacité du procédé. La concentration des colorants étant fixée

à 10 mg L-1, nous avons fait varier celle du H2O2 de 10−4 à 10−1 mol L-1. 

La figure III.9 montre l’évolution de la constante cinétique apparente de la décoloration des 

quatre colorants en fonction de la concentration du peroxyde d’hydrogène.
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Figure III.9 : Influence de la concentration du peroxyde d'hydrogène (H2O2) sur la 
disparition des quatre colorants par photolyse directe : ([Colorant]= 10 mg L-1,

[H2O2]= 10−4 – 10−1 mol L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 0,04 mW cm-2).

De cette figure, il ressort que l’augmentation de la concentration du peroxyde d’hydrogène de

10−4 à 10−1 mol L−1 améliore l’efficacité du procédé UV/H2O2 pour les quatre colorants. En 

effet l’augmentation graduelle de la concentration du peroxyde d’hydrogène permet la 

production d’une quantité plus élevée des radicaux hydroxyles nécessaires à l’oxydation de la 

matière organique. La vitesse de dégradation des colorants passe par un maximum pour une 

concentration de H2O2 de l’ordre de 10−2 mol L-1 pour les quatre colorants. La concentration 

de H2O2 est limitante au-delà de cette valeur car l’excès de H2O2 réagit avec les radicaux HO●

diminuant ainsi l’efficacité du procédé. Dans ce cas, on assiste à une réaction de compétition

entre les radicaux hydroxyles et le polluant organique avec le peroxyde d’hydrogène en excès. 

Par conséquent, la concentration de 10−2 mol L-1 a été choisie comme valeur optimale à ne pas 

dépasser pour le peroxyde d’hydrogène ajouté à la solution au début d’irradiation pour assurer 

une meilleure dégradation de la matière organique.

L’évolution de la DCO en fonction du temps d'irradiation a été suivie pour les quatre 

colorants à une concentration initiale de 10 mg L–1, à pH naturel, et en présence de 10–2 mol 

L–1 de H2O2, sous irradiation UV à 254 nm avec un flux de 0,04 mW cm–2. Les valeurs de la 

DCO mesurées des quatre colorants en fonction du temps sont reportées sur la figure III.10.
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Figure III.10: Evolution de la DCO des quatre colorants étudiés en fonction du temps lors du 
traitement par le procédé  UV/H2O2 à 254 nm: ([Colorant]= 10 mg L-1, [H2O2]= 10-2 mol L-1, 

pH= 6,1±0,2 et I254nm= 0,04 mW cm-2).

Les taux de minéralisation des deux colorants triphénylméthanes sont supérieurs à ceux des 

colorants azoïques. Après 1heures d’irradiation de chaque colorants, les pourcentages 

d’abattement de la DCO sont de: 75%, 67%, 96%  et 85%, respectivement pour le MeO, le 

RMe, le BBP et le BBT.

La figure III.11 présente une comparaison entre les taux de décoloration et de minéralisation 

des colorants étudiés sous l’irradiation UV en présence du peroxyde d’hydrogène, après un 

temps de contact de cinq minutes.

Figure III.11 : Comparaison entre les taux de décoloration et de minéralisation de MeO, 
RMe, BBP et BBT sous l’irradiation UV en présence de peroxyde d’hydrogène (UV/H2O2): 

([Colorant]= 10 mg L-1, [H2O2]= 10-2 mol L-1, pH= 6,1±0,2, I254nm= 0,04 mW cm-2 et temps de 
contact = 5 min).
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Les résultats indiquent clairement que la DCO des colorants étudiés diminue durant le temps 

d’irradiation en présence du peroxyde d’hydrogène (UV/H2O2) mais d’une façon plus lente en 

comparaison avec les taux de leurs décolorations, indiquant que ces derniers ne sont pas 

directement minéralisés, mais transformés en photoproduits intermédiaires. Ces photoproduits 

générés peuvent présenter des cycles de dégradation qui nécessitent un temps plus long pour 

leur minéralisation totale. Ces résultats, montrent que le système UV/H2O2 à 254 nm est 

efficace pour la dégradation complète des colorants dans le traitement des eaux usées.
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V. Conclusion

Les résultats montrent que l’irradiation des solutions des colorants étudiés à 254 nm a conduit 

à une décoloration lente du substrat pour les deux colorants azoïques (MeO et RMe) 

contrairement aux deux colorants triphénylméthanes (BBP et BBT) dont la vitesse de 

décoloration est plus importante. Mais, les valeurs de la DCO montrent un taux de 

minéralisation relativement très faible, ce qui signifie que le procédé photochimique des 

colorants étudiés ne conduit pas à une minéralisation importante de ces composés.

Le taux de décoloration augmente avec l'augmentation de la durée d'irradiation. La vitesse de 

réaction diminue avec le temps d'irradiation étant donné qu’elle suit une cinétique apparente 

de premier ordre et en outre une concurrence pour la dégradation peut se produire entre le 

réactif et les produits intermédiaires.

Le taux de dégradation augmente avec la diminution de la concentration du colorant. Une 

amélioration de la vitesse de décoloration lorsque l’intensité de la lumière augmente a été 

également observée. La décoloration des quatre colorants étudiés dépend de la variation du

pH et une augmentation de la vitesse d’oxydation des quatre colorants est observée au milieu 

basique. 

L'efficacité du procédé peut être augmentée par l’ajout d'un oxydant (H2O2) dans la solution, 

ce qui permet d'accélérer la dégradation et d'obtenir des rendements plus élevés au bout de 15

minutes d’irradiation pour une concentration en H2O2 de 10−2 mol L-1, avec des taux de 

minéralisation plus élevés pour les quatre colorants étudiés à cette concentration de H2O2.

Ceci montrent que le procédé photochimique en présence de l’oxydant du peroxyde 

d’hydrogène à 254 nm (UV/H2O2) est efficace pour la dégradation complète des colorants.



CHAPITRE IV : 
Adsorption des colorants sur 

les semi-conducteurs
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I. Introduction

L’adsorption est un phénomène de surface, par lequel des molécules (gaz ou liquides) se 

fixent sur les surfaces solides des adsorbants selon divers processus plus ou moins intenses. 

On peut également noter que le phénomène d'adsorption constitue la première étape des 

réactions nécessitant l'emploi d'un catalyseur solide, donc elle joue un rôle déterminant dans 

le processus photocatalytique [Moreau, 2003; Beckman, 1999]. Les interactions entre le 

catalyseur solide et les molécules organiques en phase liquide jouent donc un rôle très 

important dans les mécanismes de dégradation photocatalytique. 

Dans ce chapitre, nous allons étudier l’adsorption de quatre colorants, Méthyle Orange 

(MeO), Rouge de Méthyle (RMe), Bleu de Bromophénol (BBP) et Bleu de Bromothymol 

(BBT) sur deux semi-conducteurs (Degussa TiO2-P25 et Millenium TiO2-PC500) en 

suspension, les solutions des quatre colorants en suspension des deux semi-conducteurs vont 

être ensuite soumises à la dégradation photocatalytique (Chapitre V), ce qui va permettre de

vérifier l’influence de la capacité de chacun des deux catalyseurs à adsorber les colorants sur 

leur oxydation photocatalytique.

Après la détermination du temps de contact nécessaire à l’établissement de l’équilibre 

d’adsorption nous avons étudié l’influence de différents paramètres sur la capacité 

d’adsorption des colorants: le pH de la solution, la dose d'adsorbant et la concentration du

substrat. Dans une seconde partie, nous avons tenté d’appliquer différentes lois cinétiques 

telles que les équations de vitesse du pseudo premier-ordre et pseudo second-ordre pour 

simuler les données expérimentales de cinétique d’adsorption du colorant. Enfin, nous avons 

étudié les isothermes d’adsorption afin de définir le type d’adsorption pour chaque colorant. 

Les modèles de Langmuir, Freundlich, Temkin et Elovich ont été appliqués.
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II. Etude de l'adsorption des colorants sur différents catalyseurs

La capacité d'adsorption d'un adsorbant est définie comme étant la quantité du substrat (masse 

ou volume) adsorbée par unité du poids d'adsorbant pour une température donnée. Elle 

nécessite la prise en compte de nombreux paramètres aussi bien pour l'adsorbat (taille des 

molécules, solubilité dans l'eau, etc.) que pour l'adsorbant (surface spécifique, structure et 

type de particules, le constituant etc.). La quantité adsorbée est déterminée à l’aide d’un bilan 

de matière :

m

V).CC(
Q to

ads




                                                                                                           
(IV.1)

où

Qads: quantité adsorbée au temps t (mg g-1) ;

Co : concentration initiale du substrat ( mg L-1) ;

Ct : concentration du substrat à l'instant t du processus d'adsorption ( mg L-1);

V : volume de la solution (L) ;

m : masse d’adsorbant  (g).

le rendement d’adsorption du substrat sur le catalyseur est défini par :













 


o

eo

C

CC
R 100%                                                                                                      (IV.2)

où :

Co: concentration initiale du substrat (mg L-1).

Ce : concentration du substrat à l'équilibre du processus d'adsorption (mg L-1).

II.1. Détermination du temps de contact d'adsorption

L’obtention du temps au bout duquel l’équilibre d’adsorption/désorption est atteint est 

nécessaire dans le but de déterminer les différents points constituants l’isotherme ainsi que sa 

nature. Puisque l’adsorption est un procédé de transfert du polluant de la phase liquide vers la 

phase solide, le temps entre les deux phases joue le rôle d’un facteur limitant.

L’étude consiste à la mise en contact, dans un réacteur d’une capacité de 200 ml, un volume 

de 50 ml d’une solution du colorant à 10 mg L-1 et 1g L-1 du catalyseur (TiO2-P25 et TiO2-

PC500). L’ensemble est mis sous une agitation de 1000 tr min-1 à 20°C. 

Les résultats de l’évolution de la quantité adsorbée des colorants MeO, RMe, BBP, BBT sur 

les deux catalyseurs étudiés au cours du temps de contact, sont représentés sur la figure IV.1. 
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Figure IV.1: Evolution de la quantité adsorbée de MeO (A), RMe (B), BBP (C) et BBT (D) au cours 
du temps d’adsorption sur le TiO2-P25 et le TiO2-PC500 : ([Colorant]= 10 mg L-1, 

pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]= 1g L-1 et T= 20°C).

On constate d’après les figures représentées ci-dessus, pour les quatre colorants étudiés, que 

l’équilibre est atteint pratiquement au bout de 30 minutes. La vitesse d’adsorption est rapide 

au début du processus au bout de 15 minutes et devient de plus en plus lente au cours du 

temps d’agitation pour atteindre l’équilibre à 30 minutes. Ceci est relatif à la grande 

disponibilité des sites actifs libres du support au début de l’expérience et qui devient faible au 

fur et à mesure qu’on avance dans le temps. Les capacités de rétention sont attribuées en 

fonction du temps de contact dans les tableaux IV.1 et IV.2, pour les colorants adsorbés 

(MeO, RMe, BBP et BBT) sur les catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500, respectivement.

Tableau IV.1: Quantités adsorbées des colorants sur le TiO2-P25 à différents temps de 
contact.

TiO2-P25
Temps de contact (min)

15 30 60 120 180

Qads (mg g-1)

MeO 0,597 0,632 0,643 0,630 0,635
RMe 2,748 2,748 2,766 2,748 2,730
BBP 1,003 0,978 1,001 1,016 1,002
BBT 3,487 3,456 3,456 3,456 3,487
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Tableau IV.2: Quantités adsorbées des colorants sur le TiO2-PC500 à différents temps de 
contact.

TiO2-PC500 Temps de contact (min)
15 30 60 120 180

Qads (mg g-1)

MeO 0,240 0,241 0,241 0,241 0,242
RMe 0,673 0,673 0,714 0,653 0,675
BBP 0,111 0,111 0,111 0,111 0,099
BBT 3,117 3,055 3,086 3,117 3,051

La capacité d’adsorption du substrat sur le catalyseur TiO2 est dépendante de la surface et des 

propriétés structurelles du semi-conducteur tel que la composition cristallographique, la 

surface, la distribution granulométrique, la porosité ; Ceci peut expliquer les différences 

remarquées entre les valeurs des capacités d’adsorption  qui sont plus grandes avec le TiO2-

P25 qu’avec le TiO2-PC500. Il est bien connu que le TiO2-P25 est constitué de 80% anatase et 

20%  rutile avec une taille de particule de 30 nm, par contre le TiO2-PC500 est constitué de 

100% anatase avec un taille de particule de 5-10 nm. La taille des particule relativement 

grande de TiO2-P25 favorise leurs dispersion dans la solution ce qui augmente la capacité 

d’adsorption. Dans le cas de TiO2-PC500, ses particule de petite taille vont s’agréger et cela 

diminue la capacité d’adsorption de ce catalyseur. Pour les deux catalyseurs étudiés, et dans le 

cas des colorants azoïques: la capacité d’adsorption du RMe est plus grande que celle du 

MeO. Pour les deux colorants triphénylméthanes: la quantité adsorbée du BBT est très 

supérieure à celle obtenue avec le BBP.   

Le classement des quatre colorants par rapport à leur capacité d’adsorption sur les deux semi-

conducteurs est dans l’ordre suivant:

Sur le catalyseur TiO2-P25: BBT > RMe > BBP > MeO

Sur le catalyseur TiO2-PC500: BBT > RMe > MeO > BBP

On note que, les capacités d’adsorption du bleu de bromothymol (BBT) sont plus élevées en 

comparaison avec les autres colorants. La différence observée entre les ordres de classement 

des colorants entre les deux catalyseurs est due à la nature des interactions de chaque colorant 

avec les particules du TiO2-P25 et du TiO2-PC500.

II.2. Etude de la cinétique d’adsorption

Dans le but d’examiner le mécanisme du processus d’adsorption (transfert de masse, réaction 

chimique), des modèles cinétiques ont été considérés pour analyser les résultats

expérimentaux obtenus. 
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L’étude de la cinétique d’adsorption permet de déterminer le temps d’équilibre d’adsorption 

en fonction du TiO2 utilisé et des conditions opératoires. Dans la littérature, plusieurs modèles 

cinétiques sont utilisés afin de décrire les cinétiques d’adsorption sur les TiO2. Ils permettent 

de modéliser les cinétiques de nombreux systèmes et de déterminer certains paramètres 

cinétiques comme la constante de vitesse et la quantité adsorbée à l’équilibre. Ils permettent 

également de comprendre les phénomènes à l’interface entre le TiO2 et les molécules du 

polluant en termes de diffusion et de mécanisme d’adsorption.

Deux modèles cinétiques sont étudiés afin de décrire le phénomène d’adsorption des quatre

colorants sur les deux TiO2 utilisés : le modèle du pseudo-premier ordre et le modèle du 

pseudo second ordre.

Les cinétiques d'adsorption des colorants étudiés (MeO, RMe, BBP, BBT) ont été réalisées à 

pH naturel de la solution et pour une concentration initiale en colorant de 10 mg L-1, avec une

concentration de 1 g L-1 pour les deux types de catalyseurs (TiO2-P25 et TiO2-PC500).

II.2.1. Cinétique de pseudo premier ordre 

Il a été supposé dans ce modèle que la vitesse de sorption à l’instant t est proportionnelle à la 

différence entre la quantité adsorbée à l'équilibre, qe, et la quantité qt adsorbée à cet instant et 

que l'adsorption est réversible [Feng et Aldrich, 2000]. Autrement dit, la sorption est d'autant 

plus rapide que le système est loin de l'équilibre. La loi de vitesse s'écrit:

)(1 te qqk
dt

dq


                                                                                                                                          
(IV.3) 

    

k1 est un paramètre de vitesse qui a la dimension de l'inverse du temps. Dans cette relation, qe

peut être exprimée soit par une isotherme linéaire soit une isotherme de Freundlich.

L'intégration de l'équation (IV.3) donne:

t
,

k
qlog)qqlog( ete 3032

1
                                                                                                                

(IV.4) 
    

Le tracé de log10 (qe-qt) en fonction du temps pour les quatre colorants donne une forme 

linéaire (Figure IV.2). Les valeurs de k1 ont été calculées à partir des pentes de ces droites.

Toutes ces valeurs sont représentées sur les tableaux IV.3 et IV.4 pour le TiO2-P25 et TiO2-

PC500, respectivement.
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Figure IV.2: Forme linéaire du modèle cinétique du premier ordre des quatre colorants sur le TiO2-
P25 (A) et le TiO2-PC500 (B): ([Colorant]= 10mg L-1, pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]= 1g L-1 et

T= 20°C).

II.2.2. Cinétique du pseudo deuxième ordre 

L’équation du pseudo second ordre est souvent utilisée avec succès pour décrire la cinétique 

de la réaction de fixation des polluants sur l'adsorbant [Ho et McKay 1998]. Ce modèle du 

pseudo second ordre permet de caractériser les cinétiques d'adsorption en prenant en compte à 

la fois le cas d'une fixation rapide des solutés sur les sites les plus réactifs et celui d'une 

fixation lente sur les sites d'énergie faible.

Ce modèle, est représenté par la formule suivante [Ho et McKay, 1998]:

2
2 )( te

t qqk
dt

dq


                                                                                                                                       
(IV.5) 

    

où qt est la quantité du colorant adsorbée au temps t (mg g-1), qe est la capacité maximum 

d’adsorption du pseudo-second ordre (mg g-1) et k2 est la constante cinétique d’adsorption du 

pseudo-second ordre (g mg-1 min-1).

Le pseudo-second ordre a donc été examiné par la suite en traçant t/qt en fonction du temps, 

selon l'équation (IV.6) sur la figure IV.3:

t
qqkq

t

eet
22

2
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(IV.6) 
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Figure IV.3: Forme linéaire du modèle cinétique du deuxième ordre des colorants étudiés sur le 
TiO2-P25 (A) et le TiO2-PC500 (B): ([Colorant]= 10mg L-1, pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]= 1g L-1

et T= 20°C).

L’ensemble des paramètres cinétiques déterminés à partir de ces droites sont rassemblés dans 

les tableaux IV.3 et IV.4 sur les catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500, respectivement.

Tableau IV.3 : Constantes cinétiques d’adsorption des colorants étudiés pour les deux 
modèles sur le TiO2-P25.

Pseudo premier ordre Pseudo deuxième ordre

TiO2-P25

qe (Ex) qe (Cal) k1 R2 qe (Cal) k2 R2

MeO 0,633 0,477 0,153 0,922 0,857 0,345 0,997
RMe 2,764 2,808 0,161 0,950 2,355 0,085 0,960
BBP 1,003 0,935 0,127 0,978 1,090 0,290 0,988
BBT 3,487 3,906 0,147 0,985 3,026 0,056 0,988

Tableau IV.4 : Constantes cinétiques d’adsorption des colorants étudiés pour les deux 
modèles sur le TiO2-PC500.

Pseudo premier ordre Pseudo deuxième ordre

TiO2-PC500

qe (Ex) qe (Cal) k1 R2 qe (Cal) k2 R2

MeO 0,368 0,321 0,105 0,987 0,421 0,468 0,987
RMe 0,746 0,925 0,077 0,845 0,873 0,257 0,990
BBP 0,111 0,947 0,054 0,652 0,277 0,464 0,961
BBT 3,055 0,889 0,117 0,779 2,969 0,141 0,990

qe (Cal) : qe Calculée (mg g-1)
qe (Ex) : qe Expérimentale (mg g-1)
k1 : (min-1)
k2 : (mg-1 g min-1)

D’après les résultats obtenus, nous remarquons que le modèle de pseudo second ordre est le 

plus fiable pour déterminer l’ordre des cinétiques d’adsorption de MeO, RMe, BBP et BBT 

sur les catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500 car les coefficients de corrélations sont plus 

proches à un (R2 > 0,99) par rapport à ceux du modèle du premier ordre. Donc on peut 

conclure que le modèle du deuxième ordre donne une meilleure description de la cinétique de 
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la réaction d’adsorption pour les quatre colorants sur les deux types de catalyseurs par rapport 

au modèle du premier ordre, indiquant une réaction chimique (chimiosorption). Un résultat 

similaire a été obtenu pour le rouge direct 23 et le rouge direct 80 par Doulati et al. [Doulati et 

al., 2007], le direct blue 71 par Bulut et al. [Bulut et al., 2006], l’Acide blue 193 par Özcan et 

al. [Özcan et al., 2004] et l’Acide Red 57 (AR57), l’Acid Blue 294 par Ozcan and Ozcan

[Özcan and Özcan, 2004]. 

De même, les valeurs théoriques de la capacité de rétention à l’équilibre (qe) (calculées par le 

modèle de pseudo second ordre) sont très proches de celles déterminées expérimentalement,

et la  constante cinétique de ce modèle montre une rétention assez rapide.

III. Facteurs influençant l’efficacité de l’adsorption du colorant sur le catalyseur 

L’adsorption d’un composé organique sur un solide dépend de plusieurs paramètres physico-

chimiques, notamment la température, le pH du milieu et la concentration des substances 

présentes dans le mélange réactionnel. L’équilibre thermodynamique entre les espèces libres 

et celles adsorbées par le solide est atteint avec une vitesse plus au moins lente selon la nature 

à la fois de l’adsorbant et celle de l’adsorbat.

D’autres facteurs influencent l’adsorption de colorant comme ses caractéristiques (solubilité, 

structure, masse moléculaire, pKa, charge, polarité) et les conditions expérimentales du 

système analytique utilisé. Les colorants synthétiques sont classés en trois grandes catégories

: les colorants anioniques (acides, réactifs dispersé), les colorants cationiques (ou basiques), et 

les colorants non-ioniques. Chaque colorant possède une structure chimique particulière, et 

donc, il peut interagir différemment avec le matériau. Par exemple, les colorants acides 

contiennent en général, des groupements ionisables de type sulfonate, carboxylate ou sulfate 

ce qui favorise leur solubilisation dans l’eau. Ces groupes sont également fortement 

influencés par le pH.

Une étude paramétrique a été effectuée pour mettre en évidence l’influence des paramètres 

précédemment décrits sur l’adsorption des colorants choisis pour cette étude (MeO, RMe, 

BBP et BBT) sur les deux catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500; les résultats obtenus sont 

présentés dans la suite de ce chapitre.
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III.1. Influence de la concentration du catalyseur 

Afin d’estimer la teneur optimale des deux semi-conducteurs utilisés (TiO2 P25 et TiO2

PC500) pour l’adsorption des colorants (MeO, RMe, BBP et BBT), des expériences ont été 

menées sur une solution de 10 mg L-1 de chaque colorant, à laquelle différentes quantités de

catalyseurs ont été ajoutées dans  un intervalle de 0,2 à 2 g L-1. 

Les résultats de l’évolution de la quantité adsorbée de ces colorants au cours du temps de 

contact, avec les deux semi-conducteurs utilisés, sont représentés sur la figure IV.4. 

Figure IV.4 : Influence de la concentration des catalyseurs utilisés (TiO2-P25 (A)  et TiO2-PC500 (B)) 
sur l’adsorption des quatre colorants étudiés: ([Colorant]= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2 et

T= 20°C).

On constate que la quantité adsorbée de chaque colorant diminue avec l’ajout de l’adsorbant 

jusqu’à la masse de 1,2 g L-1 pour le TiO2-P25 et 1 g L-1 pour le TiO2-PC500. Au delà de ces 

deux teneurs, la quantité adsorbée du colorant n’évolue plus. Cela peut être dû au nombre de 

sites d’adsorption qui augmente avec la quantité d’adsorbant jusqu’à la masse 1,2 g L-1 à partir 

de laquelle le nombre de sites devient stable [Gupta et al., 2005; Tsai et al., 2007]. 

Ce comportement peut être expliqué par :

i) Tant que la quantité d’adsorbant ajoutée à la solution du colorant est faible, les molécules 

du colorant peuvent accéder facilement aux sites d’adsorption. L’ajout d’adsorbant permet 

d’augmenter le nombre de sites d’adsorption mais les charges du colorant (selon ses 

groupements fonctionnels) ont plus de difficultés à approcher ces sites à cause de 

l’encombrement (l’état électrique de la surface du semi-conducteur avec le colorant);
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ii) Une grande quantité d’adsorbant crée des agglomérations de particules, d’où une réduction 

de la surface totale d’adsorption et, par conséquent, une diminution de la quantité d’adsorbat 

par unité de masse d’adsorbant.

III.2. Influence de la concentration initiale du colorant 

La figure IV.5 montre l’influence de la concentration initiale de chaque colorant, sur la 

capacité d’adsorption de celui-ci sur la surface des semi-conducteurs utilisés (TiO2-P25 et 

TiO2-PC500). Quelque soit le colorant, il y’a une adsorption très rapide, puisqu’on atteint un 

palier de saturation au bout de 30 minutes, ce dernier indique la formation d’une monocouche.

Figure IV. 5 : Influence de la concentration initiale en colorant sur l’adsorption des quatre 
colorants par le catalyseur TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B): ([Catalyseur]= 1 g L-1,

pH= 6,1±0,2 et T= 20°C).

On remarque, pour les quatre colorants étudiés, que la capacité d’adsorption augmente avec 

l’augmentation de la concentration du substrat, ceci est dû au fait que la diffusion des 

molécules du colorant de la solution à la surface de l’adsorbant est accélérée par 

l’augmentation de la concentration en colorant [Karagozoglu et al., 2007].

III.3. Influence du pH 

L’adsorption qui est un phénomène de surface, dépend donc des caractéristiques de la surface 

de l’adsorbant qui sont liées à la morphologie et à la charge. La charge de surface nette est 

conditionnée par la nature des groupements fonctionnels présents sur cette dernière qui sont

généralement une combinaison de groupements chargés positivement et d’autres groupements

chargés négativement. En effet quand le pH est faible la prédominance en solution des H+

favorise la neutralisation des charges négatives de surface et la charge nette de surface sera 

positive. Cependant dans le cas contraire (OH– élevés) la charge nette de surface sera 

négative. Le suivi de l’évolution de la charge de surface permet de constater qu’elle passe par 
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un état de neutralité, le pH correspondant à cet état est appelé pHpzc (pH du point de zéro 

charge). En effet le pHpzc représente la frontière où la charge de surface est nulle et change de 

signe.

Le point de la charge zéro (pzc) du TiO2-P25 est à pH= 6,8 [Sauer et al., 2002] et à pH= 6,2 

[Gumy et al., 2006a] pour le TiO2-PC500. Le pH est lié à l'état d'ionisation de la surface du 

catalyseur [Habibi et al., 2005 ; Konstantinou et al., 2004] selon les réactions suivantes :

pH < PZC :   2TiOHHOHTi                                                                                  (IV.7)

pH > PZC : OHTiOOHOHTi 2 
                                                                     (IV.8)

Etant donné que, l’adsorption des colorants est un phénomène se déroulant à la surface du 

semi-conducteur, il est établit par conséquent, que l’effet du pH est directement corrélé avec 

l’état électrique de la surface du semi-conducteur : en présence de l’eau, les particules de TiO2

sont recouvertes par des groupements hydroxydes. Cependant, si le pH varie, ces groupements 

OH sont capables de donner ou d’arracher des protons comme illustré sur la figure IV.6. Ce 

phénomène peut avoir un effet sur l’adsorption et par conséquent sur la dégradation

photocatalytique.

Figure IV.6 : Modification de la charge de surface du TiO2 en fonction du pH.

L’influence du pH sur l’adsorption des colorants (MeO, RMe, BBP, BBT) a été étudiée pour 

des valeurs allant de 1 à 12, en ajustant les solutions aux valeurs désirées, par H2SO4 (1 mol 

L-1) pour les milieux acides et NaOH (1 mol L-1) pour les milieux basiques, tout en gardant 

constantes: la concentration initiale en colorant à 10 mg L-1, et en présence de 1g L-1 de 

catalyseur (TiO2-P25 et TiO2-PC500), la température à 20°C et la vitesse d’agitation à 1000 

tpm. La figure IV.7 rapporte l’évolution de la quantité adsorbée Qads de MeO, RMe, BBP et 

BBT sur les deux types de catalyseurs: le TiO2-P25 et TiO2-PC500 en fonction du pH de la 

solution.
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Figure IV.7 : Evolution de la Qads du MeO (A), RMe (B), BBP (C) et BBT (D) sur le TiO2-P25 et le 
TiO2-PC500 en fonction du pH: ([colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1 et T= 20°C).

L’évolution des taux d’adsorption à l’équilibre en fonction du pH, indique que ce dernier joue 

un rôle important sur la capacité d’adsorption des colorants sur les deux catalyseurs étudiés.

D’une façon générale, il peut être vu que la capacité d’adsorption des colorants étudiés sur le 

catalyseur Degussa P25 (80% anatase et 20% rutile) est supérieure à celle du catalyseur de

Millénium PC500 (100% anatase), en dépit de la grande surface spécifique de ce dernier. Les 

changements de pH peuvent influencer ainsi l'adsorption des molécules du MeO, RMe, BBP 

et BBT sur la surface des catalyseurs. Les changements dans la spécification de ces colorants, 

représentés par la protonation ou la déprotonation de chaque colorant, peuvent changer les 

caractéristiques d'adsorption.

Dans le cas des deux colorants azoïques une grande capacité d’adsorption a été observée à des 

pH acides et le RMe est généralement plus fortement adsorbé que le MeO dans ces 

conditions. Par contre, dans le cas des colorants triphénylméthanes (BBP et BBT) la variation 

de la valeur du pH influence d’une façon différente sur les deux colorants. Ainsi, une grande 
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capacité d’adsorption a été considérée dans le milieu acide pour le BBP et dans milieu basique 

pour le BBT.

La figure IV.8 montre, l’évolution de la quantité adsorbée Qads de MeO, RMe, BBP et BBT en 

fonction du pH sur les deux types de catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500.

Figure IV.8 : Evolution de la Qads des colorants étudiés sur le TiO2-P25 (A) et le TiO2-PC500 (B) en 
fonction du pH: ([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]=1 g L-1 et T= 20°C).

En générale, la structure du colorant joue un rôle crucial car elle détermine la capacité avec 

laquelle le système d'adsorption peut attaquer les groupes fonctionnels en vue de perturber le 

cycle aromatique du colorant. L’adsorption des colorants étudiés est trouvée fortement 

dépendante des paramètres électrostatiques tels que la charge de surface du catalyseur TiO2

(TiOH2
+ et TiO−) et la structure du colorant définit par la nature des groupements fonctionnels 

qui est influencée par le pH de la solution.

D’une façon simplifiée, on peut aussi résumer le comportement de l'adsorption selon le milieu 

de pH:

Dans le milieu acide (pH < 6,3), la capacité d'adsorption des colorants MeO, RMe, BBP sur 

les deux semi-conducteurs augmente avec la diminution du pH jusqu’à atteindre un maximum 

à pH= 3. Ceci peut être expliqué par: la surface adsorbante étant chargée positivement en 

milieu acide attire les groupements anioniques des colorants [Tahir et Naseem Rauf, 2006; 

Tsai et al, 2007; Weng et Pan, 2007], lorsque les sites seront saturés il y’aura une répulsion 

entre la surface adsorbante et les anions ce qui explique la diminution de la quantité adsorbée 

à des pH très acides. De plus le phénomène d’agglomération des particules diminue en milieu 

acide. L’adsorption des quatre colorants à pH très acide (pH= 1) est faible ceci est due à la 

protonation de ces colorants ainsi que les catalyseurs utilisés.
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Par contre en milieu basique (pH > 6,3), la capacité d'adsorption des colorants étudiés 

diminue avec l’augmentation du pH. Cette diminution peut être expliquée par: en milieu 

basique, la charge du catalyseur est négative; si le pH est supérieur au pKa de MeO, RMe, 

BBP, les formes ionisée de ces molécules sont prédominantes ; il y a donc une répulsion 

électrostatique entre le catalyseur représenté par la surface TiO−, et la forme anionique de ces 

colorants. De plus la faible adsorption des colorants à pH basique est accentuée par une 

compétition à l’adsorption des ions hydroxyles qui occupent les sites actifs. 

Le BBT a montré un comportement différent par rapport aux autres colorants étudiés, sa 

capacité d’adsorption sur le TiO2-P25 et le TiO2-PC500 augmente avec l’augmentation du pH 

jusqu'à atteindre un maximum d’adsorption à pH= 10 et pH= 8, respectivement, au delà de ces 

valeurs on remarque une forte diminution de la quantité adsorbée en s’approchant des valeurs 

élevées de pH. Ce comportement a été attendu vue la valeur de pKa (pKa= 7,1) du colorant 

BBT relativement élevée par rapport à celles des autre colorants étudiés. Dans les conditions 

très basiques il existe similairement une répulsion entre les molécules négativement chargées 

du BBT et celles du catalyseur. De ce fait les maximums d’adsorption ont été obtenus dans un 

domaine de pH= 8 jusqu’au 10, dont la valeur exacte diffère d’un catalyseur à un autre selon 

la nature des interactions avec les particules de l’adsorbant dans ces conditions de pH.

III.4. Influence de la température 

La température est un facteur important qui peut influencer l’adsorption des solutés comme 

les colorants sur la surface des oxydes tels que le TiO2. Son importance ne se limite pas 

uniquement au besoin de comprendre comment elle affecte l’adsorption et la désorption mais

l’exploitation des résultats expérimentaux obtenus permet d’accéder à des informations 

thermodynamiques utiles à savoir, les constantes d’équilibres, les enthalpies et entropies, 

pouvant être estimés à partir de la modélisation des résultats expérimentaux avec des modèles 

théoriques adéquats.

L’influence de la température a été étudiée pour les équilibres d’adsorption du MeO, RMe, 

BBP et du BBT en solution sur les deux catalyseurs (TiO2-P25 et TiO2-PC500). La variation 

de la quantité adsorbée à l’équilibre Qads de ces colorants en fonction de la température (10 à 

60°C), est illustrés dans la figure (IV.9) pour le TiO2-P25 et le TiO2-PC500.
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Figure IV.9 : Evolution de la Qads des quatre colorants sur le catalyseur TiO2-P25(A) et le TiO2-
PC500 (B) en fonction de la température: ([Colorant]= 10mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, 

pH= 6,1±0,2).

L'augmentation de la quantité adsorbée des colorants MeO, RMe, BBP et BBT sur les deux 

catalyseurs étudiés avec l'augmentation de la température indique que l'adsorption est de 

nature endothermique (chimisorption). 

IV. Caractérisation thermodynamique de l’adsorption 

Dans le cas d’une réaction d’adsorption de molécules sur une surface, l'énergie de Gibbs est 

composée de deux termes, un terme enthalpique (H) qui exprime les énergies d'interactions 

entre les molécules et la surface adsorbante, et un terme entropique (S) qui exprime la 

modification et l'arrangement des molécules dans la phase liquide et sur la surface. 

L'importance relative des deux termes dépend du système adsorbat-adsorbant envisagé. 

D’une façon générale, le phénomène d’adsorption est toujours accompagné d’un processus 

thermique  qui peut être soit exothermique (ΔH< 0) ou endothermique (ΔH > 0) [Ramesh et 

al., 2005]. La mesure de la chaleur d’adsorption ΔH est le principal critère qui permet de 

différencier la chimisorption de la physisorption.

Les paramètres thermodynamiques mettant en évidence l’influence de la température sont 

déterminés à partir de l’équation IV.10. 

La relation thermodynamique ΔG = ΔH - TΔS associée à la relation de Vant’Hoff  [Khan et 

al.1995]:

dRTlnKΔG                                                                                                                                        (IV.9) 
    

Nous permet d’aboutir à l’équation d’Eyring [Laidler et Meiser, 1999]:
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(IV.10) 

Kd: constante de distribution de sorption (Kd= Qe/Ce)

R : constante des gaz parfaits (R=8, 314 J mol-1 K-1)

T: température (K) 

Le coefficient de distribution de sorption Kd est défini comme étant le rapport de la quantité 

de colorant fixée qe (mg g-1) sur la quantité du colorant restante en solution Ce (mg L-1) [Khan 

et al., 1995].

Le tracé des droites lnKd= f (1/T) permet d’obtenir les valeurs de ΔH (pente de la droite) et de 

ΔS (ordonnée à l’origine) (Figure IV.10). 

Figure IV.10 : Forme linéaire de Ln(Kd) en fonction du 1/T pour les quatre colorants en présence 
de TiO2-P25 (A) et le TiO2-PC500 (B): ([Colorant]=10 mg L-1, [Catalyseur]=1g L-1 et 

pH= 6,1±0,2).

Les valeurs des paramètres thermodynamiques des différents colorants sur les deux 

catalyseurs utilisés dans le traitement sont présentées dans le tableau IV.5. 

Tableau IV.5 : Paramètres thermodynamiques du MeO, RMe, BBP et BBT sur les 
TiO2-P25 et TiO2-PC500.

TiO2-P25 TiO2-PC500
Colorant ΔH°

(KJ mol-1)
ΔS°

(J mol-1 K-1)
ΔH°

(KJ mol-1)
ΔS°

(J mol-1 K-1)
MeO 14,18 23,75 07,70 01,57
RMe 07,63 14,56 15,39 32,50
BBP 23,59 51,65 13,09 29,37
BBT 20,74 65,58 22,86 66,76

TiO2-P25

-4,5

-3,5

-2,5

-1,5

-0,5

0,5

0,003 0,003 0,003 0,003 0,003 0,003 0,004 0,004

1/T 

L
n

 (
K

d)

MeO

RMe

BBP

BBT

TiO2-PC500

-4,5

-3,5

-2,5

-1,5

-0,5

0,5

0,003 0,003 0,003 0,003 0,003 0,003 0,004 0,004

1/T

L
n

 (
K

d)

MeO

RMe

BBP

BBT

BA



                   CHAPITRE IV : Adsorption des colorants sur les semi-conducteurs

123

On note sur la valeur de l’enthalpie (ΔH), dans le cas des colorants azoïques, les valeurs 

d’enthalpie du MeO sont plus grandes que celle obtenues avec le RMe pour le TiO2-P25 et 

inversement pour le TiO2-PC500. Dans le cas des colorants triphénylméthanes, les valeurs de 

ΔH pour le BBP sont supérieures à ceux obtenues avec le BBT en présence de TiO2-P25, et 

l’inverse est observé avec le TiO2-PC500. Ce qui indique que le type de catalyseur influence 

sur la valeur d’enthalpie.

Nous constatons que la variation de l’enthalpie du système est positive (ΔH > 0) ce qui 

montre que le processus de sorption est endothermique, indiquant une augmentation de 

l'adsorption des colorants avec l'augmentation de la température. L'augmentation de la 

température favoriserait la mobilité des ions de colorants. Elle permettra aussi aux molécules 

des colorants de pénétrer plus loin [Yoshida et al., 1993; Venkat et al., 2007]. Par conséquent, 

la capacité d'adsorption devrait dépendre en grande partie de l'interaction chimique entre les 

groupes fonctionnels sur la surface adsorbante et les molécules adsorbées (qui devrait 

augmenter avec l’augmentation de la température). Cela peut être expliqué par une 

augmentation de la vitesse de diffusion de l'adsorbat dans les pores.

D’un autre coté, les valeurs de l'entropie d'activation sont positives (ΔS > 0) pour les quatre 

colorants quelque soit le catalyseur, ce qui signifie que les molécules des colorants à 

l'interface solide-liquide sont moins organisées que celles de la phase liquide.

V. Classification et modélisation des isothermes d’adsorption

V.1. Modélisation des isothermes d’adsorption

L'adsorption est un phénomène physico-chimique interraciale et réversible provoquant 

l'accumulation des molécules de soluté dans l'interface solide-liquide (ou solide-gaz). Les 

isothermes d'adsorption jouent un rôle important dans la détermination des capacités 

maximales d'adsorption et dans la conception de nouveaux adsorbants; il est donc 

indispensable dans notre étude de les déterminer. Il existe de nombreux modèles théoriques 

qui ont été développés pour décrire les isothermes d'adsorption. Cependant, nous nous 

sommes intéressés seulement aux modèles de Langmuir, Freundlich, Temkin et Elovich, car 

ils sont les plus simples et les plus répandus. 
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V.1. 1. Isotherme de Langmuir

Un modèle très répandu est basé sur des hypothèses réactionnelles. Le solide est supposé 

avoir une capacité d'adsorption limitée Qmax liée à un nombre limité de sites d'adsorption 

(couche monomoléculaire).

L'isotherme de Langmuir donnée par l'équation (IV.11) se déduit de la valeur de KL. Elle peut 

être facilement linéarisée (équation (IV.12)). KL est appelée constante d'équilibre d'adsorption 

de Langmuir (KL=Ko´exp(-ΔHo/RT) avec (ΔHo) la chaleur d'adsorption).

eL

eLmax
e CK1

CKQ
Q




                                                                                                                                       
(IV.11)

                                                                                              (IV.12)
                                                                                              

    

La constante (Qmax KL) est souvent utilisée comme coefficient de partage (Kd) pour les basses 

concentrations. La constante KL représente l'affinité du solide pour le composé tandis que la 

constante Qmax (mg g-1) représente la capacité d'adsorption maximale du solide.

Le graphe décrivant 1/Qe en fonction de 1/Ce donne une droite de pente 1/Qmax, et d'ordonnée 

à l'origine (1/(Qmax KL))( Figure IV.11).

Figure IV. 11 : Modélisation des isothermes d'adsorption sur le TiO2-P25 (A), et le TiO2-PC500 (B) 
par l'équation de Langmuir: ([Colorant]=5-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]=1g L-1 et T=20°C).

Les valeurs de KL et Qmax calculées à partir de l’équation de Langmuir pour le MeO, RMe, 

BBP et BBT sur le TiO2-P25 et le TiO2-PC500 sont regroupées dans le tableau IV.6.
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Tableau IV.6 : Les constants KL et Qmax de Langmuir, pour les quatre colorants sur le TiO2-
P25 et le TiO2-PC500.

TiO2-P25 TiO2-PC500
KL (L mg-1) Qmax (mg g-1) R2 KL (L mg-1) Qmax (mg g-1) R2

MeO 0,0109 6,43 0,9957 0,0118 3,61 0,9994

RMe 0,0219 16,97 0,9781 0,0211 5,05 0,9914

BBP 0,0393 4,20 0,9864 0,0161 0,80 0,9993

BBT 0,0183 31,54 0,9989 0,0486 11,01 0,9876

On constate que, le coefficient de corrélation R2 du modèle de Langmuir est très proche de un 

pour les quatre colorants et sur les deux types de catalyseurs étudiés. Cette bonne corrélation 

entre les données d’adsorption et le modèle de Langmuir indique la nature homogène de la 

surface de TiO2-P25 et TiO2-PC500 [Karagozoglu et al., 2007; Panneer Selv am et al., 2008]. 

En plus, ces résultats indiquent que l’adsorption de ces colorants est de type chimisorption et 

se réalise avec formation d’une monocouche moléculaire. Il s’agit d’une adsorption localisée

sur des sites de même énergie, sans interaction entre les molécules adsorbées. 

Selon les constantes Qmax calculées à partir du modèle de Langmuir, dans le cas des colorants

azoïques, on observe que les capacités d'adsorption du RMe (sur TiO2-P25 ou sur TiO2-

PC500) sont nettement supérieures à celles du MeO. Dans le cas des colorants 

triphénylméthanes le BBT présente une capacité d’adsorption plus élevée en comparaison 

avec le BBP.

Lors de l’adsorption des colorants, il est possible de classer les capacités maximales 

d’adsorption de la monocouche dans l’ordre suivant : 

Qmax (TiO2-P25): BBT > RMe > MeO > BBP;

Qmax (TiO2-PC500): BBT > RMe > MeO > BBP.

On remarque le même ordre de classement des valeurs de Qmax pour les deux catalyseurs.

Les caractéristiques essentielles d'une isotherme de Langmuir peuvent être exprimées en 

termes de facteur de séparation constant (sans dimension) ou paramètre d'équilibre, RL qui est 

utilisé pour prédire si un système d'adsorption est "favorable" ou "défavorable". Le facteur de

séparation, RL est défini par l'équation suivante [Hall et al., 1966]:

01

1

CK
R

L
L 


                                                                                                                                           
(IV.13) 

    

C0 est la concentration initiale maximale de colorant (mg L−1) et kL est la constante d'équilibre 

d'adsorption de Langmuir (L mg−1). L'isotherme est défavorable lorsque RL>1, elle est linéaire 
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lorsque RL=1, elle est favorable lorsque 0 < RL < 1 et elle est irréversible lorsque RL= 0 [Hall

et al., 1966]. Les valeurs des paramètres de RL calculées sont regroupées dans le tableau IV.7. 

Tableau IV.7: Valeurs de facteur de séparation (RL), pour les quatre colorants, à des 
concentrations initiales maximales (40 mg L−1) sur le TiO2-P25 et le TiO2-PC500.
Colorant RL Intervalle Type de 

l’isotherme
TiO2-P25 TiO2-PC500

0 < RL<1 Favorable
MeO 0,694 0,678
RMe 0,532 0,542
BBP 0,388 0,607
BBT 0,576 0,339

Les valeurs de RL des colorants étudiés sur les deux catalyseurs étudiés sont dans l’intervalle 

de 0 < RL<1, ce qui indique que l’adsorption est favorable.

La figure IV.12 présente la variation de RL à différentes concentrations initiales de MeO, 

RMe, BBP et BBT en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500, respectivement. 

Figure IV.12 : Evolution de RL en fonction de la concentration initial de chaque colorant en 
présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B): ([Colorant]=10-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2,

[Catalyseur]=1g L-1 et T=20°C).

L’évolution de la constante de séparation en fonction de la concentration initiales en polluant  

montre que la valeur de RL décroît avec la concentration initiale (C↑ ~ RL↓).

Il est possible également de mesurer le coefficient de distribution Kd (L g−1) qui représente le 

rapport entre la quantité adsorbée Qe (mg g−1) et la concentration de la solution à l’équilibre 

Ce (mg L−1) [Bouberka et al., 2006] :
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L’évolution de Kd en fonction de la concentration initiale des colorants étudiés est présentée 

dans la figure IV.13 pour TiO2-P25 et TiO2-PC500.

Figure IV.13 : Evolution de Kd  en fonction de la concentration initial de chaque colorant en 
présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B): ([Colorant]= 5-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2,

[Catalyseur]= 1g L-1 et T= 20°C).

Par rapport à ce facteur, il est clair que le colorant BBT suivi du RMe s’adsorbent mieux pour 

toutes les concentrations, cependant le MeO et le BBP ont une adsorption très faible surtout à 

de grandes concentrations pour les deux catalyseurs.

La constante de Langmuir KL (L mg−1) permet de déterminer l’énergie libre molaire de

réaction (ΔG en J mol−1) qui représente la différence entre l’état initial du système (colorant 

libre en solution) et l’état final (colorant entièrement adsorbé). On utilise la relation :

LRTlnKΔG 
                                                                                                                                   

(IV.15) 
    

où R est la constante des gaz parfaits (J mol-1 K-1) et T la température (K). 

Pour une réaction spontanée, la valeur de ΔG est négative (l’énergie décroit au cours de la 

réaction). Cette valeur de ΔG est souvent utilisée pour indiquer que le processus d’adsorption 

est favorable et confirme l’affinité de l’adsorbant pour le colorant [Noll et al., 1991;

Crittenden et Thomas,1998]. Les valeurs de ΔG calculées pour le MeO, RMe, BBP et BBT 

sur le TiO2-P25 et le TiO2-PC500 sont regroupées dans le tableau IV.8. 

Tableau IV.8: Valeurs de l’énergie libre molaire de réaction pour les quatre colorants en 
présence des deux catalyseurs (TiO2-P25 et TiO2-PC500) à T=20°C.

Colorant
ΔG  (KJ mol−1) 

TiO2-P25 TiO2-PC500
MeO -20,04 -20,12
RMe -21,15 -21,06
BBP -24,79 -22,63
BBT -22,76 -25,14
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Les valeurs de ΔG calculées pour les quatre colorants et sur les deux catalyseurs étudiés sont 

négatives, ce qui indique que le processus d’adsorption est favorable. Les résultats montrent 

également que les valeurs négatives de ΔG indiquent la nature spontanée d'adsorption des

quatre colorants sur les deux catalyseurs étudiés. Il convient de noter que la grandeur des 

valeurs de ΔG n’est pas dans la gamme d'adsorption multicouche [Serpen, 2007 ; Bekci, 

2006] pour laquelle ΔG est généralement supérieure ou égale à -20 kJ mol-1.

V.1.2. Isotherme de Freundlich

Les isothermes concaves sont les plus fréquentes. Le premier modèle utilisé dit de Freundlich 

est empirique [Van Bemmelen, 1888 ; Freundlich, 1909], basé sur la relation (IV.16) entre la 

concentration du composé adsorbé sur la phase solide Qe et la concentration du composé 

restant en solution Ce. Cette équation (IV.16) est aisément linéarisable (équation IV.17).

n
eFe CKQ 

                                                                                                                                          
(IV.16) 

    
eFe ClnnKlnQln 

                                                                                                               
(IV.17) 

    
où Kf est la constante de Freundlich (L kg-1), et 1/n est le facteur d'hétérogénéité [Vinod et al., 

2006 ; Özcan et al., 2004 ; Beckman,1999]. Si (1/n) est égal à l'unité l'adsorption est linéaire. 

Ceci signifie que les emplacements d'adsorption sont homogènes (comme dans le modèle de 

Langmuir) de point de vue énergie et aucune interaction n’a lieu entre l’adsorbat et 

l’adsorbant. Si la valeur de 1/n est plus petite que 1, l'adsorption est favorable. La capacité de 

sorption augmente dans ce cas, de nouveaux emplacements d'adsorption se produisent.

Quand la valeur de 1/n est plus grande que 1, le lien d'adsorption devient faible; l'adsorption 

est défavorable en raison des diminutions de capacité d'adsorption [Özcan et al., 2004; 

Rawajfih, 2006]. Le graphe décrivant lnQe en fonction de lnCe (Figure IV. 14) donne une 

droite de pente n, dont l'ordonnée à l'origine est lnKf. 
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Figure IV.14 : Modélisation des isothermes d'adsorption sur le TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B) par 
l'équation de Freundlich: ([Colorant]= 5-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]= 1 g L-1 et T= 20°C).

Le tableau IV.9, ci-dessous rassemble les constantes Kf et 1/n de Freundlich pour les quatre 

colorants étudiés avec TiO2-P25 et TiO2-PC500, respectivement.

Tableau IV.9 : Les constantes Kf et 1/n de Freundlich, pour les quatre colorants sur le TiO2-
P25 et le TiO2-PC500.

TiO2-P25 TiO2-PC500
KF 1/n R2 KF 1/n R2

MeO 0,0986 0,807 0,9781 0,0544 0,839 0,9847
RMe 0,5818 0,707 0,9523 0,1339 0,802 0,9827
BBP 0,2215 0,705 0,9846 0,0166 0,814 0,9881
BBT 0,7013 0,828 0,9889 0,7692 0,645 0,9851

Les résultats obtenus montrent bien que les coefficients de corrélation sont très bons dans tous 

les cas (R2 > 0,95).

Il est remarqué dans le tableau IV.9, que les valeurs de 1/n pour tout les adsorbats sont 

inferieurs à 1, indiquant une meilleure adsorption avec la formation de fortes liaisons entre 

l’adsorbat et l’adsorbant, Cela signifie une adsorption favorable, ce résultat confirme la 

conclusion attirée des valeurs de RL calculées à partir du modèle de Langmuir.

V.1.3. Isotherme de Temkin 

Les résultats expérimentaux sont modélisés par le modèle de Temkin. Ce modèle prend en 

compte la présence des interactions entre les adsorbats de sorte que la chaleur d'adsorption 

dans la surface diminue linéairement avec le recouvrement de la surface en raison de la 

diminution des interactions adsorbant-adsorbat [Sclafani et al., 1991; Fujihira et al., 1981; 

Hirano et al., 1997].
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La fraction de recouvrement θ est liée à la concentration dans la solution à l’équilibre Ce (mg 

L -1) grâce à la variation de l’énergie d’adsorption ΔQ (KJ mol-1) et la constante de Temkin 

KT (L mg-1).
                                                                                            

)Cln(K
ΔQ

RT

Q

Q
θ eT

max

e 
                                                                                            

(IV.18)

θ : taux de recouvrement (Qmax déterminée à partir de l’équation de Langmuir)

R = 8,314 J mol-1 K-1 (constante des gaz parfait) et T en °K

ΔQ : variation d’énergie d’adsorption (J mol-1)

KT : constante de Temkin (L mg-1).

La forme linéaire du modèle de Temkin est donnée sous la forme suivante:
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(IV.19)

Si l'équation de Temkin est vérifiée, en traçant Qe/Qmax en fonction de ln Ce nous devons 

obtenir une droite dont la pente conduit à RT/ΔQ et l'ordonnée à l'origine est égale à (RT/ΔQ)

lnKT.

Les résultats expérimentaux des isothermes d’adsorption du MeO, RMe, BBP et du BBT sur le 

TiO2-P25 et le TiO2-PC500 modélisés par l’équation de Temkin sont représentés dans la

figure V.15.

Figure IV.15 : Forme linéaire de l'isotherme de Temkin sur le TiO2-P25 (A) et le TiO2-PC500 (B): 
([Colorant]= 5-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2, [TiO2]= 1g L-1 et T= 20°C).

Les paramètres de Temkin pour le MeO, RMe, BBP et BBT sur les deux catalyseurs sont 

regroupés dans le tableau (IV.10). Selon les valeurs des coefficients de corrélation obtenues le 

modèle de Temkin s'adapte bien avec les isothermes d’adsorption du MeO, RMe, BBP et du 

BBT indiquant une adsorption chimique. Les valeurs de ΔQ sont positives pour les quatre 
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colorants et avec les deux catalyseurs étudiés, cela signifie que les réactions d’adsorption sont 

endothermiques. 

Tableau IV.10 : Paramètres du modèle de Temkin pour les quatre colorants sur les deux 
catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500 à T= 20°C.

Colorant
TiO2-P25 TiO2-PC500

ΔQ (KJ mol-1) KT (L mg-1) R2 ΔQ (KJ mol-1) KT (L mg-1) R2

MeO 23,71 0,306 0,986 20,30 0,274 0,960
RMe 18,45 0,457 0,997 13,61 0,295 0,961
BBP 10,21 0,351 0,957 15,52 0,266 0,944
BBT 18,69 0,388 0,953 11,49 0,515 0,958

V.1.4. Isotherme d’Elovich 

L’équation de ce modèle est de nature cinétique. Elle diffère de celle de Langmuir par 

l’évolution du recouvrement des sites d’adsorption, le nombre de sites disponibles varie 

exponentiellement au cours de l’adsorption ce qui implique une adsorption en plusieurs 

couches, à l’équilibre le modèle d’Elovich s’écrit comme suit [Franch et al., 2005 ; Bideau et 

al., 1990 ; Bideau et al., 1987]:
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Ce: concentration à l’équilibre (mg L-1) 

Qe: quantité adsorbée à l’équilibre (mg g-1) 

Qmax: capacité maximale d’adsorption (mg g-1) 

KE: constante d’équilibre d’adsorption adsorbat-adsorbant (L mg-1) 

La forme linéaire du modèle d’Elovich est donnée sous la forme suivante:
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(IV.21) 

    

Les résultats expérimentaux représentés par le modèle d’Elovich avec sa forme linéaire sont 

présentés sur la figure  IV.16 pour les deux catalyseurs (TiO2-P25 et le TiO2-PC500). 
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Figure IV.16 : Forme linéaire de l'isotherme d’Elovich sur le TiO2-P25 (A) et le TiO2-PC500 (B): 
([Colorant]= 5-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2, [TiO2]= 1g L-1 et T= 20°C).

Les valeurs des paramètres d’Elovich sont regroupées dans le tableau (IV.11). Les 

coefficients de corrélation obtenus sont faibles. Le modèle d’Elovich ne décrit pas bien nos 

résultats expérimentaux car les capacités d’adsorption maximales sont inférieures par rapport 

aux quantités adsorbées à l’équilibre. 

Tableau IV.11 : Paramètres du modèle d’Elovich pour les quatre colorants sur le TiO2-P25 et
le TiO2-PC500.

TiO2-P25 TiO2-PC500
Qmax (mg g-1) KE (L mg-1) R2 Qmax (mg g-1) KE (L mg-1) R2

MeO 3,34 0,4683 0,7666 2,64 0,3076 0,9431
RMe 7,64 0,9044 0,7802 4,72 0,6197 0,8679
BBP 3,57 0,5976 0,9159 0,70 0,0020 0,9537
BBT 23,92 0,9786 0,9473 7,03 0,9260 0,8241

V.2. Classification des isothermes d’adsorption

Comme nous venons de le voir, les phénomènes d'adsorption sont décrits par des isothermes 

d'adsorption, qui sont les représentations de la quantité d'adsorbat retenue par l'adsorbant en 

fonction de la concentration à l'équilibre du même adsorbat. La forme de ces isothermes peut 

suggérer le type d'interaction entre l'adsorbat et l'adsorbant. Les isothermes ont été classées en 

quatre types par Giles [Giles et al., 1974]: type-C, type-L, type-H et type-S. Des isothermes 

plus complexes peuvent être obtenues, et sont considérées comme des isothermes hybrides 

des quatre types précédents.

Ces isothermes d'adsorption (Langmuir et Freundlich) peuvent êtres obtenues par la 

représentation graphique de Qe= f(Ce) (figure IV.17), Qe étant la quantité du substrat adsorbée 

par gramme d’adsorbant et Ce la concentration à l’équilibre.
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Figure IV.17 : Isotherme d'adsorption MeO (A), RMe (B), BBP(C) et BBT(D) sur le TiO2-P25 et 
TiO2-PC500: ([Colorant]0= 5-40 mg L-1, pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]= 1g L-1 et T= 20°C).

D'après la classification de Giles et al [Giles et al., 1974], les isothermes d'adsorption des 

quatre colorants sur les deux catalyseurs sont de type L (Langmuir). Ce type indique une 

adsorption à plat de molécules bifonctionnelles [Edeline, 1998]. Le rapport entre la 

concentration dans la solution aqueuse et adsorbée diminue lorsque la concentration du soluté 

augmente, décrivant ainsi une courbe concave, cette courbe suggérant une saturation 

progressive de l’adsorbant [Limousin et al., 2007].
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VI. Conclusion

La structure du colorant joue un rôle crucial car elle détermine la capacité avec laquelle le 

système d'adsorption peut attaquer les groupes fonctionnels en vue de perturber le cycle 

aromatique du colorant. L’adsorption de ces colorants est trouvée fortement dépendante des 

paramètres électrostatiques tels que la charge de surface du catalyseur et la structure du 

colorant selon la nature des groupements fonctionnels du substrat et le pH de la solution. 

Dans le cas des colorants azoïques, le RMe présente une capacité d’adsorption plus forte que 

le MeO. Et dans le cas des colorants triphénylméthanes, le BBT possède une grande capacité 

d’adsorption en comparaison avec le BBP.

L’étude cinétique de l’adsorption de chacun des colorants MeO, RMe, BBP et BBT sur les 

catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500, montre que la vitesse d’adsorption est rapide au début 

du processus au bout de 15 minutes, et devient de plus en plus lente au cours du temps 

d’agitation pour atteindre l’équilibre à 30 minutes, et que le mécanisme d’adsorption peut être 

décrit par une cinétique du pseudo-second-ordre.

Le temps d’équilibre est indépendant de la concentration et la vitesse initiale d’adsorption 

augmente avec la concentration à cause de l’accélération de la diffusion des molécules du 

colorant de la solution à la surface de l’adsorbant par l’augmentation de la concentration en 

colorant.

L’adsorption des colorants étudiés est trouvée fortement dépendante des paramètres 

électrostatiques tels que la charge de surface du catalyseur TiO2 (TiOH2
+ et TiO−) et la

structure du colorant définit par la nature des groupements fonctionnels qui est influencée par 

le pH de la solution. Les résultats expérimentaux montrent un accroissement de la quantité du 

colorant adsorbée par gramme de TiO2-P25 ou TiO2-PC500 avec l’augmentation de la 

concentration initiale en colorant.

La capacité d’adsorption des catalyseurs augmente légèrement avec l’augmentation de la 

température, indiquant que l’adsorption est de nature endothermique (chimisorption) pour les 

quatre colorants sur les deux catalyseurs. 

L’évolution de la quantité adsorbée des colorants étudiés au cours du temps de contact, avec 

les deux semi-conducteurs utilisés montrent que la quantité adsorbée de chaque colorant
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augmente avec l’ajout d’adsorbant jusqu’à la masse de 1,2 g L-1. À partir de la quelle, la 

quantité adsorbée n’évolue plus.

Les isothermes d’adsorption des quatre colorants sur les deux catalyseurs étudiés sont décrites 

de manière satisfaisante par le modèle de Langmuir (Qmax: BBT > RMe > MeO > BBP), et les 

paramètres thermodynamiques obtenus indiquent que l’adsorption de ces colorants sur les 

deux catalyseurs est un processus spontané (ΔG < 0) et endothermique (ΔH > 0) et se réalise 

avec formation d’une monocouche moléculaire. Il s’agit d’une adsorption localisée sur des 

sites de même énergie, sans interaction entre les molécules adsorbées.

Le modèle d’Elovich ne décrit pas bien nos résultats expérimentaux car les capacités 

d’adsorption maximales sont inférieures par rapport aux quantités adsorbées à l’équilibre.

Le modèle de Temkin s’adapte bien aux isothermes d’adsorption des colorants sur les deux 

catalyseurs étudiés prouvant ainsi une adsorption chimique des colorants étudiés.

Les isothermes d'adsorption des quatre colorants sur les deux catalyseurs sont de type L 

(Langmuir). Ce type indique une adsorption à plat des molécules bifonctionnelles et le rapport 

entre la concentration dans la solution aqueuse et adsorbée diminue lorsque la concentration 

du soluté augmente, décrivant ainsi une courbe concave, cette courbe suggérant une saturation 

progressive de l’adsorbant.



CHAPITRE V : 
Dégradation photocatalytique des 

colorants par deux catalyseurs
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I. Introduction

Les rejets colorés posent un problème environnemental car ils peuvent être toxiques, non 

biodégradables et résistants à une destruction par les méthodes de traitement physico-

chimiques. Pour ce type de polluants, il faut donc trouver une méthode efficace en vue de leur 

élimination des eaux résiduaires provenant des effluents d’industries textiles. La 

photocatalyse hétérogène, en vogue actuellement, apparaît comme une alternative 

technologique; en effet, elle permet une destruction des polluants organiques, comme les 

colorants, tout en menant à une minéralisation complète [Karkmaz et al., 2004]. 

Les recherches relatives à la photocatalyse ont commencé au début des années 1970 

[Formenti et al., 1971]. En ce qui concerne les applications dans le domaine de 

l’environnement, elle a tout d’abord été développée pour le traitement de l’eau. De 

nombreuses études ont démontré l’efficacité de la méthode sur des familles de composés 

organiques très différentes telles que les hydrocarbures saturés ou insaturés [Bahnemann et 

Cunningham, 1994 ; Pichat, 1997], les composés oxygénés [Bahnemann et Cunningham, 

1994 ; Pichat, 1997], les pesticides [Malato, 2000], les colorants [Reutergadh et Iangphasuk, 

1997], les acides aliphatiques [Herrmann et al., 1983 ], les tensioactifs [Hidaka et al., 1996] et 

divers composés aromatiques [Bahnemann et Cunningham, 1994 ; Pichat, 1997].

Les étapes photocatalytiques successives sont indiquées ci-dessous. Après la génération des 

paires e−/h+ par absorption des photons :

)(TiO)(TiO 22
  VBCB heUVh                                                                                     (V.1)                                

OHHTiOOH)(TiO 222
 VBh                                                                                 (V.2)            

OHTiOOH)(TiO 22
 VBh                                                                                        (V.3)                  


2

O
2

TiO)
CB

(e
2

TiO
2

O                                                                                         (V.4)             

Principalement le transfert des électrons à la bande de conduction des particules de TiO2 est 

résumé dans les équations suivantes. (V.5) et (V.6). [Cunningham et., 1994 ; Sauer et al., 

2002]:

 adsads CC oloranthυolorant                                                                                                               (V.5)                                                                           

)(TiOCTiOC 2ads2ads
  eolorantolorant                                                                    (V.6)                 

Le radical hydroxyle (●OH) est un composé très réactif. Il est majoritairement impliqué dans 

la dégradation des composés organiques en photocatalyse. La forme oxydée des molécules du



     Chapitre V : Dégradation photocatalytique des colorants par deux catalyseurs

137

colorant va ensuite subir d'autres dégradations. Le mécanisme de dégradation du colorant sous

irradiation est décrit par les équations. (V.7) à (V.9).

n DégradatioOHC olorant                                                                                            (V.7)          

OC xidationholorant VB  

                                                                                           (V.8)             

éductioneolorant CB RC  

                                                                                             (V.9)        

La réaction totale de dégradation d’un composé organique conduit à sa complète 

minéralisation. Les produits sont alors constitués de CO2, H2O et d’acides minéraux :

Composés organiques → CO2 + H2O + acides minéraux                                                 (V.10)

Le procédé photocatalytique dépend principalement des caractéristiques de la molécule à 

dégrader, de la source lumineuse UV (puissance, longueur d’onde maximale, procédé 

d’irradiation) et du type de semi-conducteur, jouant le rôle de photocatalyseur (Gap et 

texture).

Dans ce chapitre, nous avant étudier et comparer la dégradation par photocatalyse de quatre 

colorants (Méthyle Orange, Rouge de Méthyle, Bleu de Bromophénol et Bleu de 

Bromothymol), en présence de deux semi-conducteurs : TiO2 Degusa P25 et Millenium 

PC500 par irradiation UV à 365 nm.

Nous nous somme intéressés par la suite à déterminer les conditions optimales de dégradation 

de ces colorants en solution aqueuse. L’influence de certaines paramètres a été examinée tel 

que : la concentration du catalyseur, la concentration initiale en colorant, la température, le pH 

de la solution, le flux photonique, l’ajout du H2O2, l’ajout de quelques anions (Cl−, CO3
2−,

HCO3
−), Ter-Butanol et l’évaluation de l'activité photocatalytique par l'énergie solaire.
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II.  Expériences préliminaires

II.1.  Photolyse directe des colorants par l'Energie UV

La photolyse directe des composés présents dans l’eau à travers l'irradiation UV joue un rôle 

majeur. Cependant, une absorption suffisante par ces substances est nécessaire pour qu’elles 

puissent être ensuite détruites de manière sélective avec les conditions des processus 

appropriés.

Dans la perspective de montrer l’efficacité du phénomène photocatalytique, il est 

indispensable de vérifier dans qu’elle mesure la photolyse directe contribue à la dégradation  

des colorants choisis (MeO, RMe, BBP et BBT) dans nos conditions opératoires. Pour cet 

effet, nous avons effectué une étude préliminaire pour vérifier la part de la photolyse directe 

de ces colorants sous irradiation directe en absence du TiO2. Cette étude a été réalisée sur des 

solutions de concentrations initiales de 10 mg L−1 pour chaque colorant, qui ont été soumises 

à une irradiation UV à 365 nm dans les mêmes conditions opératoires préconisées pour la 

photocatalyse. 

La figure V.1 donne l’évolution de la concentration résiduelle des différents colorants étudiés 

en fonction du temps d’irradiation.

Figure V.1: Cinétiques de la décoloration des quatre colorants par  la photolyse directe à 365 
nm. Evolution du rendement d’élimination des quatre colorants étudiés par la photolyse 

directe: ([Colorant]o= 10 mg L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C, I= 2,5 mW cm−2 et 
temps de contact = 240 minutes).

Les résultats obtenus ont confirmé que la décoloration en absence du catalyseur est 

négligeable, en effet la diminution de la concentration des colorants étudiés après quatre
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heures d’irradiation est de 5%, 2%, 3%, 6% pour le MeO, RMe, BBP et BBT, respectivement.

Des résultats similaires ont été trouvés par Chebli Derradji (2012), sur la décoloration de 

quatre colorants azoïques (l’Orange II (ORII), l’Acide Rouge 183 (AR183), le Biebrich 

Scarlet (BS) et le Rouge de Méthyle (RMe)) par photolyse directe dans des conditions

semblables à ceux de notre étude (après une journée d’irradiation (23 h) un taux de 

décoloration de 0,46%, 3,6%, 6,8%, 7,16% a été atteint pour le AR183, ORII, BS et le RMe,

respectivement. Cet auteur a expliqué les résultats obtenus par le chevauchement plus au 

moins important des spectres d’absorbances des colorants étudiés avec le spectre d’émission 

des lampes UV utilisées.

II.2. Equilibre d'adsorption des colorants sur les catalyseurs

L’adsorption à la surface du catalyseur est l’étape initiale précédant l’acte photocatalytique. 

Elle est le siège d’une interaction de la molécule à dégrader et de la surface du catalyseur. Ce 

sont en principe ces molécules à l’état adsorbé qui conditionneraient la vitesse initiale de la 

photocatalyse. Dans le but de mettre en évidence les conditions optimales de la dégradation 

des colorants étudiés par photocatalyse, et pour s’assurer que la diminution de la coloration 

résulte bien d’une oxydation et non pas d’une simple adsorption physique du polluant sur la 

surface du catalyseur, nous avons d’abord commencé par l’étude de l’adsorption des colorants 

choisis sur les catalyseurs TiO2 Degussa P25 et Millenium PC500.

L’étude de l’adsorption des colorants choisis (MeO, RMe, BBP et BBT) sur le TiO2 Degussa 

P25 et le Millenium PC500, implique de toute évidence la détermination du temps de contact 

qui correspond à l’équilibre d’adsorption/désorption afin de déterminer le taux d’adsorption 

du substrat sur le photocatalyseur.

Le suivi du taux d'adsorption en fonction du temps de contact du substrat avec le catalyseur a 

permis de vérifier que l'équilibre d'adsorption/désorption des colorants étudiés est atteint au 

bout de 15 minutes pour les deux types de TiO2 étudiés. Dans nos études de photocatalyse, les 

suspensions polluant/catalyseur ont été agitées pendant 30 minutes à l’obscurité, un temps qui 

est donc largement suffisant pour atteindre l'équilibre d'adsorption. 

La figure V.2 montre l’évolution des taux d'adsorption à l'équilibre des colorants étudiés, sur 

la surface des deux catalyseurs (Degussa P25 et PC500 Millenium).
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Figure V.2 : Taux d’adsorption des quatre colorants étudiés sur les catalyseurs TiO2−P25 et  
le TiO2−PC500 : ([Colorant]0= 10 mg L−1, pH= 6,1±0,2, [Catalyseur]= 1 g L−1, T= 20°C et 

temps de contact= 30 minutes).

Les résultats montrent une faible adsorption des colorants étudiés sur le catalyseur TiO2-

PC500 par rapport au TiO2-P25. En plus, dans le cas des colorants azoïques, le taux 

d’adsorption du RMe est plus élevé par rapport à celui obtenus avec le MeO; et dans le cas 

des colorants triphénylméthanes, le BBT présente un taux d’adsorption supérieure à celui

obtenu par le BBP, sur les deux catalyseurs étudiés. On note aussi que le BBT a le taux

d’adsorption le plus élevé par rapport aux autres colorants. Cette différence est due à la 

nature des interactions de chaque colorant avec les particules du TiO2.

III. Evaluation de l’activité photocatalytique par l'énergie UV

Les procédés de destruction des polluants organiques en solution aqueuse par photocatalyse 

ont reçu ces dernières années beaucoup d'attention dans le cadre de la purification de l'eau en 

tant que procédé d'élimination des micropolluants organiques (colorants, solvants, pesticides, 

organochlorés,…). 

L’objectif de nos études est de quantifier de manière objective le rendement d’élimination de 

différents colorants anioniques (le Méthyle Orange, le Rouge de Méthyle, le Bleu de 

Bromophénol et le Bleu de Bromothymol) par le procédé photocatalytique en présences de

deux types de catalyseurs (Degussa P25 et Millenium PC500) et d’optimiser les conditions de 

travail en vue d’obtenir les meilleurs taux d’élimination.

Pour évaluer l’importance de l’activité photocatalytique par l'énergie UV sur la dégradation 

photocatalytique des colorants, des solutions des colorants étudiés, de concentration initiale de 
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10 mg L-1,  à pH naturel contenant le TiO2-P25 ou le TiO2-PC500 (1 g L-1) ont été irradiées à 

365 nm (I= 2,5 mW cm-2) et à température fixe (T= 20°C) .

III.1. Evolution spectrale UV-Visible des colorants par photocatalyse

III.1.1. Evolution du spectre UV-Visible du MeO et RMe par photocatalyse

Les colorants azoïques sont caractérisés par la liaison –N=N– qui est liée habituellement à 

deux radicaux, dont au moins un, mais souvent les deux sont des groupes aromatiques 

(benzène ou des cycles naphtalènes). Dans les colorants azoïques, la couleur est déterminée 

par les liaisons azoïques et leurs chromophores et auxochromes associés. Les bandes azoïques 

sont les liaisons les plus actives dans les molécules des colorants azoïques et peuvent être 

oxydées par les trous positifs (h+) ou les radicaux hydroxyles (●OH). La rupture de la liaison –

N=N– conduit à la décoloration de ces colorants en présence de la lumière. 

Dans notre étude, le méthyle orange (MeO) et le rouge de méthyle (RMe) sont des colorants 

azoïques présentant à pH naturel des pics d'absorption à 272 nm et 264 nm dans la région UV 

et 465 nm et 440 nm dans la région visible, respectivement. Pour les deux colorants, les pics 

d'absorption maximale dans la région visible correspondent à la transition n – π* de la liaison 

(–N=N–) et les pics d'absorption dans la région ultraviolet de la transition  π – π* sont liés au 

cycle aromatique. 

Les changements en fonction du temps d'irradiation des spectres d'absorption des solutions 

des deux colorants MeO et RMe (10 mg L-1) au cours du processus photocatalytique et en 

présence des deux catalyseurs testés sont présentés dans la figure V.3. 
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Figure V.3 : Evolution du spectre d’absorption UV-Visible de MeO (A et A’) et RMe (B et B’) en 
présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500: ([MeO]= [RMe]= 10mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, 

pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 2,5 mW cm-2).

Les changements spectraux des deux colorants (MeO et RMe) au cours du processus

photocatalytique en présence des deux types de catalyseurs à différents temps d'irradiation, 

montrent que les deux colorants ont disparu complètement. La disparition totale du MeO et 

RMe en présence de Degussa P25 est obtenue au bout de 75 minutes et 80 minutes, 

respectivement, on remarque donc une décoloration plus rapide de MeO. En présence de 

Millenium PC500 la décoloration est arrivée au bout d’environ 90 minutes pour les deux 

colorants. Une décoloration plus rapide des deux colorants est observée en présence de TiO2-

P25 par rapport au TiO2-PC500.

Nous signalons que nous n’avons pas eu de modification de la forme des spectres, à savoir 

une modification du nombre des pics. La disparition totale des pics d'absorption à la fin de la 

période d’irradiation a montré une dégradation totale des principaux chromophores. Il 

convient de noter qu'aucune augmentation de l'absorbance dans le spectre UV n’a été 
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observée au début de la réaction. Cela pourrait s'expliquer par une adsorption des premiers 

sous-produits sur le média photocatalytique [Derradji, 2012].

La décoloration rapide des deux colorants est due à la rupture des chromophores de ses 

liaisons azoïques (–N=N–) liées au cycle benzénique. La dégradation de la partie aromatique 

de la molécule du colorent produit un nombre de composés intermédiaires et l'élimination de 

ces intermédiaires nécessite un temps plus long. Le taux de décoloration a été calculé par 

rapport à la variation de l'intensité des pics d'absorption dans la région visible à 465 nm et 440

nm pour le MeO et le RMe, respectivement. La diminution de l'absorption au cours de la 

photocatalyse signifie que des radicaux ●OH et d’autres espèces oxydantes formées durant la 

réaction photocatalytique ont attaqué le groupe azo conduisant à la diminution de sa couleur. 

En général, la structure du colorant joue un rôle crucial car elle détermine l'efficacité avec 

laquelle le système photocatalytique peut attaquer les groupes fonctionnels en vue de 

perturber le cycle aromatique du colorant [Lachheb et al., 2002]. En règle générale, les sites 

proches de la liaison azoïque (C–N=N–) est la zone attaquée dans le processus de dégradation 

photocatalytique, tandis que la destruction photocatalytique des liaisons C–N= et –N=N–

conduit à une décoloration des colorants [Zhang et al., 2002]. La rupture de la liaison C–N par 

photocatalyse semble plus rapide que la rupture de la liaison C–C.

Les deux colorants (MeO et RMe) contiennent un groupement azoïque et un groupement 

amine tertiaire. Il semble que les deux groupements d’azote possèdent deux comportements 

différents lors de la photocatalyse en présence de TiO2.

Typiquement, la voie de dégradation photocatalytique des colorants azoïques comprend la 

rupture de la liaison azoïque (–N=N–), ce qui conduit à la formation de N2 comme l'un des 

produits de minéralisation [Karkmaz et al., 2004]. Les réactions impliquées sont les suivantes 

[Lachheb et al., 2002]:

HNNHNN                                                                        (V.11)

NNNN                                                                                                   (V.12)

En outre, le groupe substituant –N(CH3)2 est également un site d'attaque important et donc les 

diméthylés analogues pourraient être formés par ces réactions [Galindo et al., 2000 ; Baiocchi

et al., 2002].
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Ceci implique que la structure chimique du colorant, ainsi que le type et le nombre de ses

substituants, peuvent avoir un grand effet sur sa réactivité au cours de la réaction 

photocatalytique, expliquant ainsi que la cause de la décoloration plus rapide du MeO par 

rapport au RMe dans nos expériences peut d’un grand part être due aux différences de leurs

substituants (présence d’un groupe sulfonate dans la structure de MeO et d’un groupe 

carboxyle dans la structure de RMe). Comparelli et al [Comparelli et al., 2005] ont étudié 

l'effet de la différence entre les substituants des composés dans la photodégradation de deux 

colorants organiques (c'est à dire le rouge de méthyle (RMe) et le méthyle orange (MeO)) par 

le système UV/TiO2 avec des poudres nanocristallins de TiO2. Les nanoparticules de TiO2

(taille moyenne des particules: 6 nm) ont été déposées sur un substrat de quartz irradié avec 

une lampe de mercure (200 W) moyenne pression (émission > 250 nm). Ces auteurs ont 

démontré que le rouge de méthyle (RMe) est plus facilement dégradé que le méthyle orange 

(MeO), et ont expliqué cela par la présence d'un groupe carboxylique dans la structure de 

RMe qui peut facilement réagir avec les h+ par une réaction de photo-Kolbe. Aussi, la 

présence de COO− dans la structure moléculaire de RMe peut augmenter la capacité 

d’adsorption de ce colorant sur le TiO2. Par contre, la présence du groupement sulfonate (–

SO3
−) dans la structure moléculaire de MeO peut diminuer sa capacité d’adsorption sur TiO2,

ce qui conduit directement à la diminution de sa décoloration. Cependant, dans un travail 

similaire, Khataee et Kasiri [Khataee et Kasiri, 2000] ont illustré que les colorants substitués 

par les groupements sulfoniques sont plus réactifs dans le processus photocatalytique que 

ceux qui ne les contiennent pas, ceci est semblable aux résultats obtenus dans notre étude.

Conçalves  et al., [Conçalves  et al., 1999] ont trouvé aussi dans une autre étude que les 

colorants contenant des groupements sulfonates se dégradent plus rapidement que ceux 

contenant les groupes carboxyliques.

III.1.1.1. Mécanisme de dégradation du méthyle orange par photocatalyse

La première étape de la photodégradation de MeO implique la formation des ions sulfates 

nocives (SO4
2−). Ceux-ci sont formés par la rupture de la liaison C-S pour former SO3

●−, 

suivie par une réaction avec les anions hydroxyles (OH−). La libération des ions SO4
2− peut 

être due à une attaque initiale par un radical photo-induit ●OH [Lachheb et al., 2002]:

OHOH   VBhυ                                                                                                             (V.13)

  33 SOOHOHSO                                                                                        (V.14)

  2
43 SOHOHSO                                                                                                 (V.15)
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Dans l'équation. (IV.14), φ représente une partie de la structure du colorant. Par conséquent, il 

peut être conclu que la facilité relative avec laquelle ces ions sulfates sont formés dans l'étape 

initiale est nuisible à une plus forte destruction de la structure de colorant en raison d'autres 

réactions comme l’hydroxylation, l’oxydation et la décarboxylation. L'attaque des groupes 

sulfonates va être favorisée si la molécule est adsorbée avec son groupe SO3
− orienté vers la 

surface. L'atome d'hydrogène généré peut réagir avec d’autres radicaux ou avec un groupe 

fonctionnel neutre tel qu'un groupe amino.

Le mécanisme de dégradation du méthyle orange (MeO) par photocatalyse a déjà été étudié 

par Comparelli et al. [Comparelli et al., 2005]. Le schéma V.1 représente la voie réactionnelle 

proposée :
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Schéma V.1 : Mécanisme de dégradation du MeO par photocatalyse [Comparelli et al., 

2005].

III.1.1.2. Mécanisme de dégradation du rouge de méthyle par photocatalyse

La réaction la plus importante pour l'évolution du CO2 comme un produit de minéralisation du 

rouge de méthyle (RMe) est la réaction « photo-Kolbe » de décarboxylation, qui implique la 

réaction du radical carboxylique avec un trou positif de la bande de valence. La forme oxydée 

des molécules du colorant sera alors soumise à une autre dégradation. Le mécanisme général 
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de la dégradation du RMe sous irradiation de la lumière visible est décrit par l'équation

(IV.16) [Lachheb et al., 2002 ; Zhang et al., 1998 ; Vautier et al., 2001]:

2COCOO  
VBh                                                                                              (V.16)

L'anion carboxylique peut être associé au colorant, à des intermédiaires colorés de la 

dégradation du colorant, à des cycles aromatiques ouverts intermédiaires ou des espèces 

organiques aliphatiques. Cette réaction se produit également par la formation d'une espèce 

radicalaire, qui peut subir une série de réactions principales conduisant à la minéralisation.

Mascolo et al. [Mascolo et al., 2007], présente les structures chimiques du RMe et les 

principaux sous-produits identifiés au cours de la réaction de dégradation en utilisant le TiO2

Degussa P25 et les nanoparticules de TiO2 immobilisé comme catalyseurs, et ils ont noté qu'il 

n'existe aucune différence évidente qui peut être déduite pour les deux catalyseurs étudiés. 

L'identification des sous-produits a été réalisée par leurs spectres de masse (schéma V.2).
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Schéma V.2 : Mécanisme de dégradation du RMe par photocatalyse [Mascolo et al., 2007].
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III.1.2. Evolution du spectre UV-Visible du BBP et BBT par photocatalyse

Les deux colorants triphénylméthanes (BBP et BBT) sont caractérisés par la liaison >C=O qui 

est responsable de la couleur bleu de ces deux colorants à pH naturel. Le spectre d'absorption 

UV-Visible d’une solution aqueuse de BBP à pH libre, présente trois bandes, une bande 

caractéristique principale avec un maximum d'absorption situé dans le domaine visible à 592 

nm et deux bandes d'absorption plus faible située dans le domaine UV à 308 nm et à 380 nm. 

Par contre, le BBT présente une bande dans le visible située à 432 nm et deux bandes dans 

l’UV situées à 272 nm et à 332 nm. La figure V.4 montre l’évolution en fonction du temps 

d’irradiation des spectres d’absorbance UV-Visible des solutions de BBP et BBT à 10 mg L-1

et en présence de TiO2 (TiO2-P25 et TiO2-PC500).

Figure V.4 : Evolution du spectre d’absorption UV-Visible de BBP (A et A’) et BBT (B et B’) en 
présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500: ([BBP]= [BBT]= 10mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, 

pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 2,5 mW cm-2).

La disparition totale du BBP et BBT en présence de Degussa P25 est obtenue au bout de 60 

minutes et 45 minutes, et en présence de Millenium PC500 est obtenue au bout de 75 minutes 

et 60 minutes, respectivement. On remarque que, le colorant BBT est disparu plus rapidement 
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que le BBP pour les deux catalyseurs, et que le TiO2-P25 est plus efficace pour leur 

dégradation que le TiO2-PC500.  

Les diminutions de l'absorbance par le progrès de la photocatalyse signifient que les radicaux 

oxydants ●OH formés par photocatalyse ont attaqué le groupement fonctionnel conduisant à la

diminution de sa couleur. Parallèlement à ceci, une diminution de l’intensité des bandes 

d’absorption présentes dans le domaine ultraviolet est observée. La décoloration rapide de la 

solution, accompagnée de la décroissance de la bande d’absorption dans la région visible des

groupements carbonyles (C=O), confirme une élimination du groupe chromophore comme 

première étape du processus de dégradation de ces colorants. Après la rupture de la liaison 

(C=O), les parties aromatiques sont attaqués par les radicaux hydroxyles formant des 

intermédiaires radicalaires.

Dans les deux structures de BBP et BBT, il existe un groupe carboxyle et les atomes Br fixés

directement à la structure. Initialement, l'hydroxylation prend place dans la position de Br 

conduisant à un complexe hydroxylé avec l'évolution de l’ion bromure (Br−).

  BrOHBr OH                                                                                     (V.17)

Les intermédiaires hydroxylés sont converties en benzoquinone avant de former des composés 

aliphatiques. En outre, la décarboxylation du colorant et les intermédiaires conduit au 

dégagement de CO2.

Dans notre étude, une diminution considérable des taux de décoloration photocatalytique a été 

observée lorsque quatre substituant de l’ion bromure de (Br−) étaient présents sur le cycle 

phényle de BBP par rapport au BBT qui ne contient que deux ions bromure. Les taux de 

décoloration montrent que l’efficacité de la dégradation du colorant dépend du nombre de 

groupes attracteurs d'électrons de bromure dans la molécule [Tanaka et al., 2000].

Tanaka et al. [Tanaka et al., 2000] ont démontré l'effet de substituant de chlorure dans la 

structure de deux colorants (Acid Yellow 17 (AY17) et Acid Yellow 23 (AY23)) sur la 

photodégradation par le système UV/TiO2. La comparaison de la dégradation de ces colorants 

montre que le taux de la décoloration dépend directement du nombre de groupes attracteurs 

d'électrons de chlore dans la molécule et la cinétique de décoloration de AY17 est inférieure à 

celles de AY23 [Tanaka et al., 2000]. Ces auteurs expliquent ce résultat par la probabilité de 

la substitution du groupe chloro dans les molécules du colorant par des radicaux hydroxyles, 

conduisant à la formation d'anions chlorure dans la solution. Cependant, cette réaction va 
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rivaliser avec la destruction du chromophore du colorant, car elle consomme également les 

radicaux hydroxyles.

D’après ces résultats, on conclue que, l'efficacité du processus photocatalytique dépend de 

différents paramètres, notamment le type et l'état de la surface du TiO2, la structure chimique 

des colorants et la nature des groupes fonctionnels fixés sur la molécule du colorant. 

Cette étude nous a permet de mettre en évidence l'influence de la structure chimique des 

colorants organiques sur l'efficacité de leur dégradation photocatalytique en présence du

photocatalyseur TiO2 à différents types cristallins. Les résultats obtenus montrent que, la 

vitesse de dégradation photocatalytique des colorants triphénylméthanes est supérieure à celle 

des colorants azoïques, étant donné que le BBT et BBP ont montré une plus grande réactivité 

en comparaison avec le MeO et le RMe. En revanche, la présence de quatre ions bromure 

dans la structure de BBP diminue légèrement  sa vitesse de dégradation par rapport au BBT 

qui contient seulement deux groupes de bromure. En outre, la présence du groupe 

carboxylique dans la structure de RMe peut réduire légèrement sa vitesse de disparition par 

rapport au MeO.

III.2. Etude cinétique de la dégradation photocatalytique des colorants

Pour décrire les cinétiques de dégradation des colorants étudiés, nous nous sommes inspirés 

des résultats relatés dans la littérature [Gerecke et al., 2001 ; Farran et al., 2004; Herrmann et 

Guillard, 2000 ; Higarashi et Jardim, 2002 ; Macounova et al., 2003]. Dans la plupart des cas, 

la cinétique de la photodégradation de nombreuses molécules organiques, est décrite comme 

étant celle des réactions d’ordre un avec une vitesse qui a pour équation (V.18):

Ck
dt

dC
V app                                                                                                                                 (V.18)         

où

V: Vitesse de dégradation photocatalytique (mg L-1 min-1)

kapp : Constante apparente de dégradation (min-1)

C: Concentration en solution du colorant (mg L-1)

t: Temps d’irradiation (min)

L’intégration de cette équation (avec la limitation: C = C0 quand t= 0 min aboutit à l’équation 

suivante:

tk
C

C
ln app

t

o 







                                                                                                                   (V.19)
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Le traçage de Ln (C0/Ct) en fonction du temps (t) donne une ligne droite dont la pente est 

égale à kapp. La figure V.5 illustre le traçage de (Ct/C0) en fonction du temps pour les quatre 

colorants (10 mg L-1) à pH natural et en présence des deux photocatalyseurs étudiés (1 g L-1)

(TiO2-P25 et TiO2-PC500) et sous un flux photonique incident de 2,5 mW cm−2.

Figure V.5: Représentation de (C t/C0) en fonction du temps d’irradiation pour MeO, RMe, BBP et 
BBT en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B) : ([Colorant]= 10 mg L-1,

[Catalyseur]= 1 g L-1, T= 20°C, I= 2,5 mW cm-2 et pH= 6,1±0,2).

La figure V.6 illustre le traçage de Ln (C0/Ct) en fonction du temps pour les quatre colorants 

et en présence des deux photocatalyseurs étudiés (TiO2-P25 et TiO2-PC500).

Figure V.6: Représentation de Ln (C0/Ct) en fonction du temps d’irradiation : 
([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 2,5 mW cm-2).

Cette loi cinétique de pseudo-premier ordre de la dégradation des quatre colorants par le 

procédé photocatalytique est tout à fait en accord avec les valeurs expérimentales. Les 

différentes valeurs de kapp et les coefficients de corrélation (R2) obtenus pour les différents 

colorants sont donnés dans le tableau V.1.
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Tableau V.1: Constantes cinétiques de pseudo-premier ordre de dégradation des quatre
colorants en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 par le procédé photocatalytique :

([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 2,5 mW cm-2).

Colorant
TiO2-P25 TiO2-PC500

kapp (min-1) R2 kapp (min-1) R2

MeO 0,031 0,991 0,024 0,994
RMe 0,025 0,992 0,021 0,997
BBP 0,044 0,997 0,028 0,995
BBT 0,047 0,995 0,033 0,998

Dans le cas des colorants azoïques (MeO et RMe), on remarque selon les valeurs de kapp que 

le MeO se dégrade plus rapidement que le RMe sur les deux catalyseurs étudiés, malgré la 

plus grande capacité d’adsorption du RMe par rapport au MeO. Par contre, dans le cas des 

colorants triphénylméthanes, les kapp du BBT sont supérieures à celle obtenues par le BBP, et 

ceci est bien adapté avec l’adsorption de ces colorants sur les deux catalyseurs, indiquant une 

bonne corrélation entre l’adsorption et la réactivité photocatalytique de ces deux colorants. On 

note aussi que, la constante du pseudo-premier ordre de dégradation du colorant BBT est 

supérieure à celle des autres colorants, et les kapp des quatre colorants sont plus élevé en 

présence du TiO2-P25 par rapport TiO2-PC500.

On conclue que, à partir des résultats de ces expériences, il n'y avait aucune corrélation claire 

entre la quantité adsorbée et la constante de vitesse apparente de dégradation. Les constantes 

apparentes de vitesse de réactions suivent l'ordre suivant: BBT > BBP > MeO > RMe pour les 

deux catalyseurs étudiés, tandis que la quantité adsorbée sur le photocatalyseur suit l'ordre: 

TiO2-P25 : BBT > RMe > BBP > MeO et TiO2-PC500 : BBT > RMe > MeO > BBP.

Il peut être vu que l'activité photocatalytique de Degussa P25 (80% anatase et 20% rutile) est 

supérieure à celle de Millenium PC500 (100% anatase), en dépit de la grande surface 

spécifique de ce dernier. La phase rutile peut être excitée par la lumière visible, mais a un taux 

de recombinaison des charges rapide. Toutefois, l’anatase a un taux de recombinaison lent 

mais ne peut être excitée que par la lumière UV. Ainsi, il est raisonnable de produire un 

photocatalyseur en phase mixte pour accroître l'efficacité totale [Hurum et al., 2003 ; Hurum 

et al., 2006 ; Hurum et Gray, 2005]. 

Les colorants triphénylméthanes (BBP et BBT) sont dégradés plus facilement que les 

colorants azoïques (MeO, RMe), cependant, l'efficacité de la décoloration du MeO qui 

contient C-N et -OH est plus importante que celle du RMe (C-N et -COO−). D'autre part, le 
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BBT qui contient deux substituant de (Br) et deux groupes (OH) est plus rapidement dégradé 

que le BBP qui contient quatre substituant de (Br) et deux groupes (OH) dans sa structure.

Ces observations laissent aussi affirmer que la décoloration des colorants ne dépend pas 

seulement des chromophores responsables de la couleur tels que les groupements azoïques et 

carbonyles, mais aussi cette dernière dépend des groupements structuraux contenus dans la 

molécule, comme par exemple les sulfonâtes et les halogènes... etc.

III.3. Taux de la décoloration photocatalytique des colorants 

Le degré de décoloration en fonction du temps est observé en termes de changement de 

l'intensité de l’absorbance à la longueur d’onde λmax du colorant, il est calculé par l’expression 

suivante:

100
A

AA
on(%)Décolorati

0

0 






 


                                                                                     
(V.20)

où, A0 est l'absorbance initiale du colorant et A est l'absorbance au temps t, à la longueur 

d’onde relative à l’absorbance du chromophore (la bande la plus intense).

Dans la figure V.7, nous avons représenté le taux de dégradation des solutions des quatre 

composés modèles à une même concentration de 10 mg L-1 au bout de 45 minutes

d’irradiation, nous avons obtenu un taux de décoloration de MeO, RMe, BBP et BBT qui est 

de 79%, 67% , 89%, 99% pour le TiO2-P25 et de 69%, 68% , 74%, 83% pour le TiO2-PC500, 

respectivement. 

Figure V.7 : Evaluation du taux de décoloration des colorants étudiés en présence de 
TiO2-P25 et TiO2-PC500 : ([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, T= 20°C,

I= 2,5 mW cm-2, pH= 6,1±0,2 et temps de contact = 45 min).
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Le MeO présente un taux de dégradation supérieure à celui obtenu par le RMe pour les

colorants azoïques. Pour les colorants triphénylméthanes, le taux de dégradation du BBT est 

plus élevé que celui du BBP. En générale, les colorants triphénylméthanes sont dégradés plus 

efficacement par rapport aux deux colorants azoïques, et les degrés de décoloration pour les 

deux catalyseurs sont dans l’ordre décroissant selon la séquence : BBT > BBP > MeO > RMe.

On remarque que la décoloration (%) dépend de la structure chimique de chaque polluant, 

notamment la nature et le nombre des substituants. Nous remarquons aussi que le système 

cristallin et la composition du catalyseur à un effet important sur la dégradation et le degré de

la décoloration, étant donné que le TiO2-P25 présente la meilleure activité photocatalytique

pour les quatre colorants par rapport au TiO2-PC500. Aussi la nature de l’interaction entre le 

colorant et le catalyseur modifie son taux de décoloration.

En générale, la réactivité photocatalytique du catalyseur TiO2-P25 est nettement supérieure 

que le TiO2-PC500 ceci peut être expliqué par la morphologie du catalyseur: le TiO2-P25 est 

constitué de 80% anatase et 20% rutile et le TiO2-PC500 est constitué de 100% anatase, En 

effet, l’anatase est actif mais avec une recombinaison e––h+ très lente, par contre la phase 

rutile est moins actif mais avec une recombinaison e––h+ rapide, donc le mélange entre les 

deux phases va réduire la recombinaison par transfert d’électron (e–) de l’anatase vers le rutile 

ce qui favorise la réaction photocatalytique en présence de ce catalyseur (Degussa TiO2-P25) 

(Figure V.8)

AnataseRutile

e
e

h+h+

Eg=3.2eV
Eg=3.0eV

Ox

Red

Ox

E

BV

BCBC

BV

Figure V.8 : Diagramme énergétique de dioxyde de titane (Anatase et Rutile).

III.4. Taux de la minéralisation photocatalytique des colorants 

Le processus de minéralisation des colorants implique leurs conversions en dioxyde de 

carbone et ions minéraux provenant de leurs atomes de soufre et d’azote. Par ailleurs, des 

travaux antérieurs [Stylidi et al., 2004 ; Joseph et al., 2000 ; Tanaka et al., 2000] ont montré 
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que les molécules organiques contenant de l’azote et du soufre libèrent les ions NO3
– et SO4

2–

au cours du processus de minéralisation par les procédés d’oxydation avancées (POA). 

La mesure de la demande chimique en oxygène (DCO) est une détermination de la matière 

organique dans l'eau basée sur son oxydabilité par le bichromate. La valeur de la DCO 

caractérise la quantité de substances chimiquement oxydables présentes dans l’eau. Il s’agit de 

la quantité d’oxygène nécessaire pour oxyder principalement les composés organiques 

présents dans l’eau. Les substances organiques sont traitées chimiquement dans des 

conditions d’oxydation très sévères, de façon à estimer aussi celles qui sont difficilement 

biodégradables, comme les composés organiques chlorés. Ci-dessous, nous donnons les 

réactions correspondantes à la minéralisation totale des quatre colorants étudiés :

MeO: C14H14N3SO3Na + 43/2O2 →14CO2 + 3NO3
− + SO4

2− + 4H+ + 5H2O + Na+       (V.21)

RMe: C15H14N3O2Na + 43/2O2 → 15CO2 + 3NO3
− + 2H+ + 6H2O + Na+                      (V.22)

BBP: C19H10Br4O5S+ 41/2O2 → 19CO2 + SO4
2− + 2H+ + 4H2O+ 4Br−                          (V.23)

BBT: C27H28Br2O5S + 57/2O2 → 27CO2 + SO4
2− + 20 H+ + 4H2O+ 2Br−                      (V.24)

Le processus de minéralisation des colorants (MeO, RMe, BBP et BBT) a été suivi par la 

demande chimique en oxygène (DCO) afin d’évaluer le taux de minéralisation et le temps 

nécessaire pour leurs dégradation complète. L’évolution de la DCO en fonction du temps 

d'irradiation a été suivie pour les quatre colorants à une concentration initiale de 10 mg L–1 à 

pH natural et en présence de 1 g L–1 du catalyseur à 365 nm sous un flux de 2,5 mW cm–2. Les 

valeurs de la DCO mesurées des quatre colorants avec les deux catalyseurs en fonction du 

temps sont reportées sur la figure V.9. 

Figure V.9: Evolution du DCO en fonction du temps lors du traitement par le procédé 
photocatalytique des quatre colorants en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B):

([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2 et I= 2,5 mW cm-2).
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Le changement de la DCO confirme en outre la dégradation des colorants conduisant ainsi à 

la diminution de la teneur en matière organique. La diminution de la valeur de DCO au début 

de la réaction est relativement lente ce qui indique que les sous-produits sont entrés en 

compétitions avec la molécule cible et ceci depuis le début de la réaction photocatalytique.

Le tableau V.2 présente une comparaison entre le rendement de la décoloration (%) et de 

minéralisation (%) du MeO, RMe, BBP et BBT pour TiO2-P25 et TiO2-PC500 après un temps 

de contact de 60 minutes.

Tableau V.2 : Comparaison entre les taux de décoloration et de minéralisation de MeO, 
RMe, BBP et BBT en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 : (temps de contact = 60 min).

TiO2-P25 TiO2-PC500
Décoloration (%) Minéralisation (%) Décoloration (%) Minéralisation (%)

MeO 90 29 81 15
RMe 87 26 76 11
BBP 98 36 87 18
BBT 99 (à 45min) 43 99 24

La dégradation photocatalytique des quatre colorants sur les deux catalyseurs étudiés montre 

que, les colorants triphénylméthanes sont dégradés et minéralisés plus facilement que les 

colorants azoïques. Plusieurs études [Peternel et al 2007], ont fait part de la difficulté à obtenir 

une minéralisation complète des colorants azoïques. La comparaison entre les taux de 

minéralisation des colorants azoïques montre que le MeO est mieux minéralisé que le RMe, et 

en ce qui concerne les colorants triphénylméthanes, une minéralisation plus importante du 

BBT est observée par rapport BBP.

Les taux de minéralisation des colorants étudiés pour les deux catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-

PC500 sont dans l’ordre décroissant selon la séquence: BBT > BBP > MeO > RMe, Ceci est 

dans le même ordre de classement des taux de décoloration, ce résultat affirme que le colorant 

le mieux décoloré est le mieux minéralisé.

Il est intéressant de remarquer que la DCO diminue plus lentement que la décoloration des

solutions des colorants étudiés. Une irradiation de longue durée est nécessaire afin d’assurer 

la minéralisation totale. Ce résultat sera expliqué par le fait que les colorants ne sont pas 

directement minéralisés, mais transformé en photoproduits intermédiaires. Ces photoproduits 

générés peuvent présenter des cycles de dégradation qui nécessitent un temps plus long pour 

leur minéralisation totale.
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Cela signifie que la décoloration peut fournir un aspect esthétique de l'eau, mais loin d'être sa 

purification et détoxication totale. Compte tenu de ces résultats, on peut dire que le procédé 

photocatalytique est efficace pour la dégradation complète des colorants.

D’une façon générale, la dégradation des polluants organiques par photocatalyse hétérogène 

permet d’atteindre la destruction totale de la pollution organique en composés minéraux (eau, 

gaz carbonique et ions minéraux).

La figure V.10 illustre les rendements de minéralisation par photocatalyse des colorants 

étudiés pour les deux catalyseurs utilisés après un temps de contact de 240 minutes.

Figure V.10: Rendements d’éliminations de la DCO lors du traitement par le procédé 
photocatalytique des quatre colorants en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500:

([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2 et I= 2,5 mW cm-2 et
temps de contact = 240 minutes).

Les valeurs des taux de décoloration en présence de TiO2-P25 des colorants étudiés sont 

proches de ceux obtenues avec le TiO2-PC500 (Figure V.7) ; par contre dans le cas de la 

minéralisation, on remarque une diminution significative des taux de minéralisation en 

présence de TiO2-PC500 (Figure V.9), ce qui indique que la réactivité de TiO2-P25 sous la 

réaction photocatalytique continue durant le temps nécessaire pour atteindre la minéralisation

totale. Par contre, la réactivité photocatalytique de TiO2-PC500 diminue au cours du temps 

d’irradiation. Cela confirme que le TiO2-P25 est le meilleur catalyseur tant pour la 

décoloration que pour la minéralisation des colorants par voie photocatalytique.
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IV. Facteurs influençant la dégradation photocatalytique des colorants

Afin de comprendre le fonctionnement du procédé de dégradation photocatalytique des 

colorants étudiés (MeO, RMe, BBP et BBT) en présence d'une suspension de dioxyde de 

titane (TiO2-P25 et TiO2-PC500), nous avons examiné l'influence de certains paramètres sur 

la photodégradation des colorants étudiés.  Les paramètres sont la concentration et la nature 

du photocatalyseur, la concentration initiale du colorant, le pH de la solution, la température, 

l'intensité du flux photonique, l’ajout du peroxyde d’hydrogène (H2O2), la présence des sels 

inorganiques (NaCl, NaHCO3, Na2CO3) et le Tert-Butanol.

IV.1. Influence du type de catalyseurs

La vitesse de dégradation de certains polluants peut varier en fonction du catalyseur utilisé. 

En effet, elle dépend fortement du mode de préparation du TiO2 (support, cristallinité, etc.) et 

des conditions expérimentales (poudre, disposition du support, etc.). En particulier, le TiO2 

peut se présenter sous diverses formes cristallographiques dont les principales sont l'anatase et 

le rutile.

L'influence de différents types de TiO2 (1 g L−1) comme : Degussa TiO2-P25 (80% d’anatase 

et de 20% de rutile) et Millénium (100% d’anatase) : TiO2-PC50, TiO2-PC100, TiO2-PC105

et TiO2-PC500 sur la photodégradation de MeO, RMe, BBP et BBT (10 mg L−1) à pH naturel 

et un flux photonique incident de 2,5 mW cm−2 a été étudiée, afin de comparer leurs

réactivités. Les résultats obtenus sont présentés dans la figure V.10. Les quantités adsorbées

(Qads) de ces colorants sur les cinq types de catalyseurs sont présentées dans l’insertion de la

figure V.11.



     Chapitre V : Dégradation photocatalytique des colorants par deux catalyseurs

158

Figure V. 11 : Influence du type de catalyseurs sur la dégradation photocatalytique de MeO, 
RMe, BBP et BBT. Insertion : Influence du type de catalyseurs sur la quantité adsorbée des 
colorants étudiés : ([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, pH= 6,1±0,2 et T= 20°C).

Le classement des quatre colorants par rapport à leur capacité d’adsorption sur les cinq 

photocatalyseurs est dans l’ordre suivant:

MeO : PC50 > PC100 > PC105 > PC500 > P25;

RMe : PC50 > P25 > PC100 > PC105 > PC500;

BBP : PC100 > PC105 > P25 > PC50 > PC500;

BBT : P25 > PC500 > PC100 > PC105 > PC50.

L'efficacité des photocatalyseurs sur la dégradation photocatalytique de ces colorants a suivit 

l'ordre suivant:

MeO : P25 > PC500 > PC50 > PC105 > PC100;

RMe : P25 > PC500 > PC100 > PC105 > PC50;

BBP : P25 > PC105 > PC100 > PC500 > PC50;

BBT : P25 > PC500 ≈ PC50 >  PC105 > PC100.

Les résultats obtenus ne montrent aucune corrélation entre l'adsorption et la dégradation 

photocatalytique de colorants étudiés en présence de ces catalyseurs.

Les différences observées dans l'activité photocatalytique sont susceptibles d'être liées aux 

différences de la surface BET, les impuretés et la densité des groupes hydroxyles sur la 

surface du catalyseur, étant donné que ces facteurs pourraient influer sur le comportement 

0

0,02

0,04

0,06

0,08

0,1

0,12

P25 PC500 PC105 PC100 PC50

Types de catalyseurs

k a
pp

 (m
in

-1
)

MeO
RMe
BBP
BBT

0

0,5

1

1,5

2

2,5

3

3,5

4

P25 PC500 PC105 PC100 PC50

Q
ad

s (
m

g 
g-1

)



     Chapitre V : Dégradation photocatalytique des colorants par deux catalyseurs

159

d'adsorption d'un polluant ou d’une molécule intermédiaire ainsi que le temps de demi-vie et 

le taux de recombinaison des paires e––h+ [Bahnemann et al., 2007 ; Singh et al., 2007a ; 

Rahman et Muneer, 2005a ; Munner et Bahnemann, 2002]. Il peut être vu que l'activité 

photocatalytique de Degussa P25 (80% anatase et 20% rutile) est supérieure à celle des 

photocatalyseurs de Millenium (100% anatase), en dépit de la grande surface spécifique de ce 

dernier. La phase rutile peut être excitée par la lumière visible, mais a un taux de 

recombinaison des charges rapide. Toutefois, l’anatase a un taux de recombinaison lent mais 

ne peut être excitée que par la lumière UV. Ainsi, il est raisonnable de produire un 

photocatalyseur en phase mixte pour accroître l'efficacité totale [Hurum et al., 2003 ; Hurum 

et al., 2006 ; Hurum et Gray, 2005]. Des études antérieures ont montré que le Degussa P25 

présente une meilleure activité de la dégradation photocatalytique d'un grand nombre de 

composés organiques et qu’il n'ya pas de corrélation entre l'activité photocatalytique et la 

surface spécifique de TiO2 [Zertal et al., 2004 ; Amine-Khodja et al., 2005 ; Rachela et al.,  

2002].

IV.2. Influence de la concentration du catalyseur

L’influence de la concentration de TiO2 (TiO2-P25 et TiO2-PC500) sur la photodégradation de 

MeO, RMe, BBP et BBT a été étudiée dans l'intervalle de 0,2 à 2 g L−1, les constantes 

apparentes de vitesse kapp sont calculées sous un flux photonique constant de 2,5 mW cm−2, la 

concentration initiale de chaque colorant est de 10 mg L−1 à pH libre. La figure V.12 rapporte 

l’évolution de la constante kapp de photodégradation de chaque colorant avec la concentration 

des deux catalyseurs étudiés.

Figure V.12 : Influence de la concentration du TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B) 
sur la constante de la vitesse de dégradation des colorant étudiés : ([Colorant]= 10 mg L-1, 

[Catalyseur]= 0,2- 2 g L-1, pH= 6,1±0,2, I= 2,5 mW cm−2 et T= 20°C).
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Ces constantes de vitesse augmentent graduellement avec la concentration en TiO2 jusqu'à 

atteindre un palier à 1 g L−1 (au-delà de cette valeur la kapp augmente légèrement). Des 

résultats similaires ont été rapportés pour l'oxydation photocatalytique d'autres colorants [Sioi 

et al., 2006 ; Bouzaida et al., 2004].

La limite de la vitesse d'oxydation correspond à la quantité maximale de TiO2 pour laquelle 

toutes les particules - c'est-à-dire toute la surface exposée, sont totalement illuminées. Cette 

limite dépend de la géométrie et des conditions de fonctionnement du photo-réacteur. Les 

explications suivantes peuvent être proposées :

i. les photons ne sont absorbés que jusqu'à une certaine profondeur (profondeur de 

pénétration) : le catalyseur n'est pas activé dans sa totalité;

ii. la taille des grains augmente avec l'épaisseur. Au-delà d'une certaine taille, la 

recombinaison des paires électrons-trous en volume devient très importante et limite 

l'efficacité du matériau;

iii. la porosité de la couche, qui influence la surface spécifique et donc le nombre de sites 

disponibles et actifs du catalyseur, n'évolue plus de manière importante au-delà d'une 

épaisseur critique;

iv. La saturation de l'absorption photonique du catalyseur, ou par perte de lumière par 

diffusion et diffraction;

v. L'existence d'un seuil est attribuée à un effet de criblage des particules de TiO2 au fur et 

à mesure que leur concentration augmente. Le nombre supplémentaire des sites 

d'adsorption ne peut pas alors compenser la perte de flux de photon par réflexion et 

diffusion.

IV.3. Influence de la concentration initiale en colorant 

Dans tous les procédés de traitement des eaux, l'effet de la concentration en polluant est d'une 

importance majeure. Il est donc intéressant d'étudier ce paramètre. Puisque les concentrations 

caractéristiques en colorants dans l’eau usagée de l'industrie textile est dans la gamme de 10 à

50 mg L−1 [Dai et al., 1996 ; Arslan et Akmehmet Balcioglu, 1999 ; Vautier et al., 2001]. Le 

but de cet essai est d'analyser l’influence de la concentration initiale en colorant dans l’eau à 

traiter sur l’efficacité du procédé photocatalytique. En effet, comme une certaine quantité 

d’UV peut être absorbée par les molécules du colorant plutôt que par la surface du TiO2, il est 

clair que l'efficacité de la photocatalyse dépend de la concentration en colorant.



     Chapitre V : Dégradation photocatalytique des colorants par deux catalyseurs

161

L’étude des cinétiques de réaction photocatalytique des colorants en fonction de la 

concentration initiale a été réalisée en faisant varier les concentrations initiales en colorants de 

5 à 40 mg L−1 à pH natural. La figure V.13 rapporte l’évolution de la constante kapp de 

photodégradation de chaque colorant à différentes concentrations et en présence des deux 

catalyseurs étudiés (TiO2-P25 et TiO2-PC500).

Figure V.13 : Influence de la concentration initiale des colorants étudiés en présence des catalyseurs
TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B) sur la constante de vitesse de dégradation de ces colorants: 

([Colorant]= 5-40 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20°C 
et I= 2,5 mW cm-2).

L’examen de l’évolution de la constante de vitesse kapp pour diverses concentrations initiales 

en polluant  montre que la constante apparente de dégradation des colorants étudiés diminue 

avec l’augmentation de la concentration initiale. Des résultats similaires ont été rapportés pour 

l'oxydation photocatalytique d'autres colorants [Vasanth Kumar et al., 2007 ; Daneshvar et al.,

2003 ; Kansal et al., 2007].

En effet, plus la concentration initiale du polluant est élevée, plus celle des sous-produits le 

sera, ce qui conduit à une diminution de la vitesse de dégradation. Il y a alors une adsorption 

compétitive entre tous ces composées, ce qui peut limiter l’efficacité du procédé en cas de 

saturation du catalyseur, [Saquib & Muneer et al., 2003; Sakthivel et al., 2003; Carp et al., 

2004, Lhomme 2006]. La vitesse de dégradation est liée directement à la probabilité de 

formation des radicaux hydroxyles ●OH sur la surface du catalyseur et à leur probabilité de 

réagir avec les molécules du polluant. Normalement, quand les concentrations initiales en 

polluants augmentent à la surface du photocatalyseur, la probabilité de réaction entre les 

molécules des polluants et les espèces oxydantes augmentent également, ce qui conduit à une 

amélioration de la vitesse de dégradation. [Chen Y.et al., 2005], signalant qu’il n’excite pas 

une forte dépendance entre la quantité absorbée en polluant et la vitesse de dégradation. La 
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raison présumée est que pour les fortes concentrations en colorant, la génération de radicaux 
●OH à la surface du photocatalyseur est réduite puisque les sites actifs sont couverts par les 

molécules du colorant. Une autre cause possible est l'effet d'écran UV du colorant lui-même. 

À une forte concentration en colorant, une quantité importante d'UV peut être absorbée par les 

molécules du colorant plutôt que par les particules de TiO2 ce qui réduit l'efficacité de la 

réaction catalytique car les concentrations des espèces ●OH et O2
●− diminuent, [Mills et al., 

1993; Tang et al., 1995; Reutergarth et al., 1997; So et al., 2002; Grzechulska et al., 2002; 

Daneshvar et al., 2003]. De plus, l’augmentation du nombre de molécules à dégrader vis-à-vis 

le nombre d’espèces actives photogénérées (●OH et h+) conduit à une diminution significatif

de la vitesse de dégradation des colorants étudiés.

IV.3.1. Modèle de Langmuir-Hinshelwood (L-H)

La photocatalyse est une des formes de catalyse hétérogène mettant en jeu un processus de 

transfert électronique, couramment décrit par le modèle de Langmuir-Hinshelwood (L-H) 

dont les hypothèses fondamentales sont les suivantes [Bouafia, 2004]:

- l’adsorption des molécules organiques obéit au modèle d’adsorption de Langmuir: 

monocouche, surface homogène, aucune interaction entre les molécules adsorbées;

- les étapes d’adsorption et de désorption sont rapides par rapport à la réaction chimique, 

celle-ci est donc limitante;

- la transformation chimique n’implique que des espèces adsorbées et des sites libres.

Le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood est largement admis pour décrire la cinétique 

de réaction de l’oxydation photocatalytique des polluants organiques [Sauer et al., 2002 ; So 

et al., 2002 ; Poulios et al., 2003 ; Senthilkumaar et al., 2006 ]. Le modèle permet d’évaluer la 

vitesse de dégradation d’un polluant organique à différentes concentrations. La vitesse de la 

réaction s’écrit:

                                                                                                                             
(V.25)

où:
V0 : Vitesse de la réaction de dégradation de substrat (mg L−1 min−1) ;

C0 : Concentration initiale du composé organique (mg L−1) ;

C : Concentration du composé organique (mg L−1) ;

t : Temps d’irradiation (min) ;

kr : Constante de vitesse spécifique pour l’oxydation du composé organique (mg L−1 min−1) ;

KLH : Constante d’équilibre d’adsorption sous irradiation (L mg−1).
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L’inverse de l’équation (V.25) conduit à:

0LHrr0 C
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k

1
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(V.26)
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kk

111
0 

                                                                                                         
(V.27)

Les constantes cinétiques du modèle de Langmuir-Hinshelwood sont déterminées par la 

représentation graphique de cette équation. Le tracé de 1/kapp en fonction de la concentration 

initiale C0 de chaque colorant en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 sont montré sur la

figure V.14. Les courbes de la figure montrent une relation linéaire entre 1/kapp et C0. Les 

pentes de ces droites sont égales à 1/kr et les abscisse à l’origine sont égales à (1/krKLH). 

Figure V.14 : Tracé de 1/kapp en fonction de la concentration initiale pour chaque colorant en présence 
de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B) : ([Colorant]= 5-40 mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, 

pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 2,5 mW cm-2).

La cinétique de dégradation photocatalytique de chaque colorant montre un accord assez 

satisfaisant avec le modèle de Langmuir-Hinshelwood. Le coefficient de corrélation R2 > 0,97

est satisfaisant, ce qui conforte les hypothèses faites et la validité du modèle pour ce type de 

réacteur. Les valeurs trouvées des constantes de dégradation et les constantes d’adsorption de 

Langmuir–Hinshelwood ainsi que ceux du modèle de Langmuir pour les quatre colorants sont 

regroupées dans les tableaux V.3 et V.4 en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500, 

respectivement.

Tableau V.3: Constantes du model de Langmuir–Hinshelwood et de Langmuir pour les 
quatre colorants en  présence de TiO2-P25.

Catalyseur Colorant Model de Langmuir–Hinshelwood Model de Langmuir
kr (mg L-1 min-1) KLH (L mg-1) R2 KL (L mg-1)

TiO2-P25
MeO 0,178 1,236 0,9912 0,011
RMe 0,221 0,393 0,9789 0,022
BBP 0,400 1,994 0,9923 0,039
BBT 0,486 0,848 0,9784 0,018
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Tableau V.4: Constantes du model de Langmuir–Hinshelwood et de Langmuir pour les 
quatre colorants en  présence de TiO2-PC500.

Catalyseur Colorant Model de Langmuir–Hinshelwood Model de Langmuir
kr (mg L-1 min-1) KLH (L mg-1) R2 KL (L mg-1)

TiO2-PC500
MeO 0,161 0,692 0,9834 0,012
RMe 0,263 0,107 0,9709 0,021
BBP 0,399 0,218 0,9907 0,016
BBT 0,555 0,163 0,9816 0,048

Il apparaît que la constante d'adsorption KL-H sous l’irradiation pour le TiO2-P25 est beaucoup 

plus élevée que celle pour le TiO2-PC500 avec des facteurs de 2, 4, 9 et 5 pour le MeO, le 

RMe, le BBP et le BBT, respectivement. Les constantes d’équilibre d'adsorption sous 

irradiation obtenues de cette linéarisation sont différentes de celles déterminées à partir des 

isothermes d'adsorption à l’obscurité. Nous observons que KLH est nettement supérieure à KL

(calculer à partir de l’équation de Langmuir). Ce résultat est fréquemment rencontré dans la 

littérature, c’est-à-dire que la constante calculée sous irradiation KLH est plus forte que KL

calculer à l’obscurité [Parra et al., 2001 ; Enriquez et Pichat, 2001 ; Mills et Morris, 1993 ;

Cunningham et al., 1994 ; Lin et al., 2002 ; Cunningham, et Al-Sayyed, 1990 ; Cunningham 

et Sedlak, 1993 ; Meng et al., 2002]. De multiples hypothèses ont été formulées pour 

expliquer cette discordance entre les deux constantes. Ainsi, Lin et al. [Lin et al., 2002]

supposent que cette augmentation de KLH est due à une photoadsorption, alors que selon 

Cunningham et al. [Cunningham, et Al-Sayyed, 1990 ; Cunningham et Sedlak, 1993], la 

réaction de photodégradation a lieu non seulement en surface mais aussi en solution. Meng et 

al. [Meng et al., 2002] pensent plutôt à une insuffisance de sites d’adsorption pour initier la 

réaction photocatalytique. Et enfin, Xu et al. [Xu et Langford, 2000] supposent qu’il y aurait 

un changement des propriétés électroniques de surface du catalyseur entraînant une 

modification de la distribution des sites d’adsorption.

Une autre possibilité pour expliquer cette différence entre les deux constantes KL et KLH est 

celle signalée par Vulliet [Vulliet, 2002], Il s’agirait d’un phénomène de thermoadsorption. 

En effet, deux facteurs peuvent engendrer une augmentation de la température à la surface du 

TiO2:

 La recombinaison des électrons et des trous : le retour d’un électron de la bande de 

conduction à la bande de valence s’accompagne d’une augmentation de la température 

très localisée et fugace mais relativement importante.

 Les premières réactions d’oxydation induites essentiellement par les radicaux 

photogénérés ont des enthalpies très négatives.
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IV.3.2. Temps de demi-vie de la cinétique de la réaction photocatalytique

Une des indications les plus utiles pour évaluer la vitesse de réaction d'une cinétique de 

premier ordre est le calcul du temps de demi-vie de la réaction. L'intégration de l'équation de 

Langmuir-Hinshelwood (L-H) au cours du temps donne:

)CC(
kC

C
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Kk
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rHLr
0

0

11




                                                                                          (V.28) 

où
C0 : Concentration initiale du composé organique (mg L−1)

C : Concentration du composé organique (mg L−1)

t : Temps de réaction au cours de la dégradation du substrat (min)

Le temps de demi-vie de la réaction correspond à la disparition de la moitié de la quantité 

initiale du substrat.

Le temps de réaction t1/2 théorique est estimé par l'équation (V.29) :
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                                                                                         (V.29) 

D'autre part, pour la réaction de constante apparente de réaction, les temps de demi-vie sont 

calculés selon l'équation (IV.30) :

  
app

/ k

Ln
)calculé(t

2
21                                                                                                           (V.30) 

t'1/2 est le temps de demi-vie calculé à partir de kapp.

Les différentes valeurs de t1/2 (estimé) et t1/2 (calculé) obtenues pour les différents colorants, 

pour une concentration initiale constante (10 mg L-1) et à pH naturel, une quantité en TiO2 (1

g L-1) et un flux photonique constant (2,5 mW cm-2), sont données dans les tableaux V.5 et 

V.6 pour TiO2-P25 et TiO2-PC500, respectivement. 

Tableau V. 5 : Les valeurs estimées et calculées du temps de demi-vie  de chaque colorant en 
présence de TiO2-P25.

Catalyseur Polluant t1/2 cal. (min) t1/2 est. (min) ∆t1/2 (min)

TiO2-P25
MeO 22,25 31,22 8,96
RMe 30,80 30,56 0,23
BBP 17,25 12,78 4,46
BBT 15,16 11,96 3,20
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Tableau V. 6 : Les valeurs estimées et calculées du temps de demi-vie  de chaque colorant en 
présence de TiO2-PC500.

Catalyseur Polluant t1/2 cal. (min) t1/2 est. (min) ∆t1/2 (min)

TiO2-PC500
MeO 25,55 37,24 11,69
RMe 50,36 53,03 02,67
BBP 28,75 24,54 04,20
BBT 20,53 14,95 05,57

L'exploitation graphique du temps de demi-vie en fonction de la concentration initiale du 

colorant donne des droites pour les quatre composés étudiés, et en présence des deux 

catalyseurs (Figure V. 15).
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Figure V.15 : Evolution du temps de demi-vie de réaction (calculé et estimé) en fonction des 
concentrations du MeO (A et A’), RMe (B et B’), BBP (C et C’) et BBT (D et D’) en présence de 

TiO2-P25 et TiO2-PC500: ([Colorant]0= 5-40 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, T= 20°C, 
I= 2,5 mW cm-2 et pH= 6,1±0,2).

On constate sur ces figures, une différence entre t1/2 calculé et estimé, qui est devenue 

importante au fur et au mesure l'augmentation de la concentration initiale du colorant. Ce 

comportement pourrait être expliqué par le fait que la photodécomposition du substrat donne

lieu à la formation des intermédiaires, qui pourraient également être adsorbés 

compétitivement sur la surface de TiO2 (TiO2-P25 et TiO2-PC500), entraînant le retard du

temps de demi-vie.

La concentration des sous-produits varie dans l'ensemble de la réaction avant leur 

minéralisation, et donc, l'équation (V.30) peut être modifiée comme suit:
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Ki et Ci sont respectivement la constante d'équilibre d'adsorption et la concentration du 

produit i. Par l'intégration de cette équation, le temps de demi-vie de décomposition du 

colorant à C = 0,5 Co est le suivant :

                                                                               (V.32)                                                                                                 

Avec :

                                                                                                          (V.33)

Ainsi, à la lumière de cette analyse, l'écart entre t1/2 et t'1/2 peut être attribué au terme A, qui 

augmente avec le taux d'intermédiaires formés qui est directement proportionnel à la 

concentration initiale du composé d'origine.

En conclusion, l'étude d'un modèle cinétique doit tenir en compte la concurrence des produits 

intermédiaires au cours du processus photocatalytique.

IV.4. Influence de la température 

La réaction photocatalytique est souvent indépendante de la température à cause de la bande 

interdite élevée du TiO2 anatase (3,2 eV). L’activation de TiO2 est un processus photonique et 

non thermique. L’énergie d’activation vraie est nulle, bien que l’énergie d’activation 

apparente soit très faible (quelques J mol-1) pour une gamme de températures comprises entre 

20°C et 80°C. 

L'effet de la température sur le processus de dégradation photocatalytique a été étudié pour les 

quatre colorants dans une gamme de température comprise entre 20 et 60°C, pour une 

concentration initiale constante de chaque colorant (10 mg L-1) et à pH naturel, une quantité 

en TiO2 (1g L-1) et un flux photonique constant (2,5 mW cm-2). La figure V.15 rapporte 

l’évolution de la constante kapp de photodégradation de chaque colorant à différentes 

températures et en présence des deux catalyseurs étudiés TiO2-P25 et TiO2-PC500. La 

quantité adsorbée de ces colorants sur la surface de TiO2 avec différentes températures est

présentés dans l'insertion de la figure V.16.
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Figure V.16: Variation de la constante apparente de vitesse de dégradation des colorants en fonction 
de la température en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B). Insertion : Evolution de la quantité 

adsorbé des colorants étudiés en fonction de la température: ([Colorant]= 10mg L-1, 
[Catalyseur]= 1g L-1, pH= 6,1±0,2, T= 20-60°C et I= 2,5mW cm-2).

On remarque que, la température affecte positivement la vitesse de dégradation des quatre 

colorants. Aussi, l’augmentation de la température augmente la quantité adsorbée des quatre 

colorants sur les deux catalyseurs étudiés, donc il ya une grande corrélation entre la capacité 

d’adsorption et la vitesse de dégradation de ces colorant avec la variation de la température. 

Une augmentation notamment significative de la réactivité photocatalytique du BBP et BBT 

est observée avec l’augmentation de la température en présence des deux catalyseurs. Ce 

résultat est en accord avec les études bibliographiques [Hofstadler et al., 1994 ; Barka, 2008].

Les énergies apparentes d’activation (Ea) ont été calculées à partir de l'équation d’Arrhenius:
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(V.34)

Avec:

Kapp : Constante apparent de dégradation photocatalytique (min−1),

k0 : Constante indépendant de la température (min−1),

Ea : Energie apparente d’activation de la réaction de dégradation (J mol−1),

R : Constante des gaz parfaits (R=8,31 J K−1 mol−1),

T : Température de la solution (K).

L'équation (IV. 34) donne :
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Avec 
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La transformation linéaire de ln(kapp)= f (1/T), représentée sur la figure V.17 pour le TiO2-P25 

et TiO2-PC500, donne des lignes droites dont la pente est égal à –Ea/R.

Figure V.17: Représentation de ln (kapp) en fonction de 1/T pour les quatre colorants en présence de 
TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B) : ([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]=1g L-1, pH = 6,1±0,2 et 

I=2,5 mW cm-2).

A partir des données obtenues, les valeurs de l'énergie d'activation apparente (Ea) des quatre 

colorants en présence des deux catalyseurs étudiés sont rassemblées dans le tableau V.7.

Tableau V.7 : Les valeurs d'énergie d'activation apparente (Ea) des quatre colorants en 
présence des catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500.

Colorant
TiO2-P25 TiO2-PC500

Ea (KJ mol−1) R2 Ea (KJ mol−1) R2

MeO 10,65 0,908 10,39 0,964
RMe 09,42 0,976 16,33 0,954
BBP 13,58 0,909 18,32 0,971
BBT 08,50 0,947 09,92 0,926

D’une façon générale, Les valeur positive de l'énergie d'activation apparente indiquent que la 

température affecte la désorption des intermédiaires de la première étape dans le mécanisme 

[Herrmann, 2005]. Ces valeurs sont en accord avec les résultats obtenus pour des réactions 

photocatalytiques [Daneshvar et al., 2002 ; Zhang et al., 2001 ; Daneshvar et al., 2004]. 

L’augmentation des constantes de vitesse de dégradation du MeO, RMe, BBP et BBT, en 

présence des deux catalyseurs étudiés avec l’augmentation de la température malgré la faible 

énergie d’activation, peut être attribuée à l’augmentation de la fréquence de collision entre les 

molécules de la solution ; mais il est affirmé que le processus photocatalytique ne requiert pas 

de chaleur, et que l’irradiation photocatalytique du TiO2 est la source primaire de la

génération des paires électron/trou positif à une température ambiante, car la bande d’énergie 

gap est trop élevée pour être surmontée par l’activation thermique [Chen et al. 1998].
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IV.5. Influence du pH de la solution 

L'eau usée des industries textiles a habituellement un éventail de valeurs de pH. Ce paramètre 

joue un rôle important dans les caractéristiques des rejets de l’industrie textile et de la 

génération des radicaux hydroxyles [Neppolian et al., 2002]. Le pH est l’un des paramètres 

physico-chimiques du milieu réactionnel ayant le plus d’impact sur le procédé 

photocatalytique. Il affecte à la fois la charge de surface des particules du photocatalyseur, la 

taille de ses agrégats, l’énergie des bandes de conduction et de valence, les équilibres des 

réactions radicalaires et éventuellement la nature des espèces à dégrader [Cazoir, 2011].

L'effet du pH sur la dégradation photocatalytique des colorants a été étudié sur une gamme de 

pH comprise entre 1 et 12. Le pH a été ajusté par addition de NaOH (1 mol L-1) pour les

milieux basiques et H2SO4 (1 mol L-1) pour les milieux acides. Les expériences ont été 

réalisées sur des solutions de concentration initiale en colorant de 10 mg L-1, en présence de 1 

g L-1 de TiO2 (TiO2-P25 et TiO2-PC500) et sous un flux lumineux constant de 2,5 mW cm-2.

La figure V.18 rapporte les évolutions en fonction du pH des constantes apparentes de 

décoloration de chacun des colorants étudiés en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500.

Figure V.18: Evolution de la constante cinétique apparente kapp de la dégradation photocatalytique 
de MeO (A), RMe (B), BBP (C) et BBT (D) en fonction du pH initial de la solution en présence de 

TiO2-P25 et TiO2-PC500. ([Colorant]o= 10 mg L-1,  [Catalyseur]= 1g L-1 et T= 20°C).
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Les résultats obtenus dans les conditions opératoires présentées ci-dessus indiquent que la 

dégradation photocatalytique de ces colorants est très dépendante du pH du milieu où un 

comportement différent des quatre colorants est observé. En plus, le pH joue un rôle 

important dans l’évaluation de la quantité adsorbée des colorants sur les deux catalyseurs 

étudiés et une corrélation a été observée, pour certaines valeurs de pH, entre la capacité 

d’adsorption et la vitesse de dégradation de ces colorants.

La dégradation des colorants azoïques est influencée d’une façon similaire par la variation du

pH du milieu et une grande réactivité photocatalytique a été observée avec les deux 

catalyseurs étudiés à des valeurs de pH acide avec un optimum à pH= 2 et pH= 1 pour le MeO 

et le RMe, respectivement. Par contre, le pH présente un effet différent sur les constantes de la 

vitesse de dégradation des colorants triphénylméthanes, le BBP présente un optimum de 

dégradation à pH naturel (pH=6,3) et le BBT à  pH basique pH= 10, pour les deux catalyseurs

étudiés. En générale, l’allure de la variation de la constante de la vitesse de dégradation des 

quatre colorants est identique pour les deux catalyseurs étudiés. Ceci indique que le pH du 

milieu influence de la même façon sur la dégradation des colorants quelque soit le système 

cristallin du catalyseur.

La figure V.19 montre la variation en fonction du pH ainsi que la corrélation entre la vitesse 

de décoloration des colorants étudiés et leurs quantités adsorbées sur TiO2-P25 et TiO2-

PC500.
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Figure V.19: Evolution de la constante cinétique apparente kapp de la dégradation photocatalytique des quatre colorants en fonction du pH initial de la 
solution en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B). Insertion : Evolution de la quantité adsorbée Qads des quatre colorants en fonction du pH:

([Colorant]o= 10 mg L-1,  [Catalyseur]= 1g L-1 et T= 20°C).
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L’activité photocatalytique des colorants azoïques (MeO et RMe) avec les deux catalyseurs 

étudiés atteint une valeur maximale en milieu acide alors qu’un maximum de dégradation du 

BBP et BBT est observé à proximité du pHPZC du TiO2 et en milieu alcalin, respectivement.

L'interprétation des effets du pH sur l'efficacité du processus de dégradation photocatalytique 

de ces colorants est difficile à établir en raison de la diversité des rôles joués par ce paramètre:

Le pH est lié à l'état d'ionisation de la surface du catalyseur [Habibi et al., 2005 ; 

Konstantinou et al., 2004] selon les réactions suivantes :

pH < PZC :   2TiOHHOHTi                                                                                  (V.36)

pH > PZC : OHTiOOHOHTi 2 
                                                                     (V.37)

La distribution des espèces chimiques en fonction du pH est la suivante :

pH
Espèce Chimique

pH < 3 TiOH2
+ ≥ 20%

3<pH < 10 TiOH ≥ 80%
pH > 10 TiO- ≥ 80%

Le point de la charge zéro (pzc) du TiO2-P25 est à pH = 6,8 [Sauer et al., 2002] et pH=6,2 

[Gumy et al., 2006a] pour le TiO2-PC500. Ainsi, la surface de TiO2 est positivement chargée

dans des milieux acides (pH < pHPZC), et négativement chargée dans des conditions basiques 

(pH > pHPZC). 

Dans le milieu acide, les radicaux hydroxyles peuvent être constitués par réaction entre les 

ions hydroxyles et les trous positifs; cependant, dans les solutions basiques, les radicaux ●OH 

sont plus facilement produits par oxydation d'ions hydroxyles disponibles sur la surface de 

TiO2. 

Pour les trois colorants (MeO, RMe et BBP); à un pH <pHPZC (milieu acide), une forte 

adsorption de ces colorants sur les particules de TiO2 est observée qui est due, probablement, 

à l'attraction électrostatique de la charge positive de TiO2 (TiOH2
+) et la charge négative de la 

forme anionique de chaque colorant. Les changements dans la spécification de ces colorants, 

représentés par la protonation ou la déprotonation de chaque colorant, peuvent changer les 

caractéristiques d'adsorption et l'activité d'oxydoréduction.
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Dans la solution basique, il y a une répulsion Coulombienne entre la surface chargée 

négativement du semi conducteur et les molécules des colorants sous leur forme anionique, ce 

qui diminue la photo-oxydation de ces colorants dans ces conditions.

Néanmoins, pour le colorant BBT, l’augmentation du pH accélère la vitesse de la 

photodégradation notamment dans des conditions basiques (pHPZC < pH < 10), ceci est en 

bonne corrélation avec les quantités adsorbées du colorant dans cette zone de pH. Une 

augmentation du pH favorise également la quantité des radicaux hydroxyles via l’oxydation 

par les trous positifs des ions hydroxyles supplémentaires. En revanche, elle diminue la

formation de l’espèce HO2
● car le pKa du couple HO2

●/O2
●− est de 4,8. Or, cette espèce est

responsable de la formation d’eau oxygénée H2O2 qui est également une source des radicaux

hydroxyles lorsqu’elle réagit avec les électrons photogénérés.

IV.6. Influence du flux photonique 

Le flux photonique est un paramètre très important dans le processus photocatalytique. 

L'intensité de la lumière détermine le degré d'absorption de lumière par le photocatalyseur à 

une longueur d'onde donnée. La distribution d'intensité lumineuse dans le réacteur détermine 

inévitablement la conversion des polluants et l'efficacité globale de dégradation [Pareek et al., 

2008]. En conséquence, la dépendance à l'égard du taux de dégradation des polluants de 

l'intensité lumineuse a été étudiée dans plusieurs recherches pour différents polluants 

organiques [Hermann, 1999 ; Ollis et al., 1991]. 

Dans ce travail, l'étude de la variation du flux lumineux a été réalisée dans un domaine variant 

de 2,5 à 10 mW cm-2. Les expériences ont été réalisées par des solutions de concentration 

initiale en colorant de 10 mg L-1 et en présence de 1 g L-1 de TiO2 (TiO2-P25 et TiO2-PC500).

La figure V.20 rapporte l’évolution de la constante kapp de photodégradation de chaque 

colorant à différents flux photoniques incidents dans la gamme étudiée et en présence des 

deux catalyseurs étudiés (TiO2-P25 et TiO2-PC500).
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Figure V. 20 : Influence de l'intensité de la lumière sur la constante de vitesse de décoloration des 
colorants en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B): ([Colorant]o= 10 mg L-1,  

[Catalyseur]= 1g L-1, pH= 6,1±0,2, I= 2,5-10mW cm-2 et T= 20°C).

Les résultats obtenus montrent que les constantes apparentes de la vitesse de dégradation de 

chaque colorant augmentent proportionnellement avec le flux photonique appliqué en 

présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 dans le domaine d'étude, indiquant que le processus 

photocatalytique fonctionne dans un bon régime, les photons incidents sont efficacement 

convertis en espèces actives qui sont responsables de la dégradation du MeO, RMe , BBP et 

BBT [Ollis et al., 1989]. Ollis et al. [Ollis et al., 1991] passent en revue les études publiées 

pour l'effet de l'intensité lumineuse sur la cinétique du processus de photocatalyse et ont

déclaré que : (i) à de faibles intensités lumineuses (I) pour 0 < I < 20 mW cm-2, la vitesse 

initiale de dégradation augmente proportionnellement avec l'intensité lumineuse ce qui 

suggère que quelques espèces oxydantes sont perdues à travers les processus de 

recombinaison (premier ordre), (ii) à des intensités lumineuses intermédiaires au-delà d'une 

certaine valeur (I ≈ 25mW cm-2), le taux dépend de la racine carrée de l'intensité de la lumière  

(ordre un demi), et (iii) à haute intensité lumineuse, la vitesse est indépendante de l'intensité 

lumineuse.

Le modèle de Langmuir-Hinshelwood a été modifié afin d'examiner l'effet de l'intensité de la

lumière  selon l'équation (V.38) [Zang, 2005; Coleman, 2005]:

o

o
n

o KC

CkKI
r




1
                                                                                                                     (V.38)

Où n est la dépendance de la vitesse initiale de dégradation du substrat sur l'intensité de la 

lumière. La transformation logarithmique de cette équation permet de calculer n. 
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IlnnKlnrln o 
                                                                                                              

(V.40)

Où n varie de 0,5 à 1. A faible intensité, n est égal à 1, alors qu'au flux photonique élevé, n 

tend vers la valeur de 0,5 [Hermann, 1999; Zang et Farnood, 2005], Ceci est dû à 

l’augmentation de la recombinaison e−/h+ pour de fortes intensités lumineuses [Carp et al., 

2004]. En outre, pour les flux photoniques très élevés, la collision entre les photons et les 

sites actifs approche de sa limite, et une nouvelle augmentation du flux photonique n’aura 

pas d‘effet sur la vitesse de réaction. La vitesse dépendra donc seulement du transfert de 

masse. 

La figure V. 21, montre une linéarité entre ln ro et ln I qui permet de calculer la valeur de n

pour chaque colorant et en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500. Les valeurs de n et K sont 

récapitulées dans le tableau V.8.

Figure V. 21 : Evolution de ln ro en fonction de ln I pour les quatre colorants en présence de 
TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B): ([Colorant]o= 10 mg L-1, [Catalyseur] =1 g L-1, pH= 6,1±0,2

et T=20°C).

Tableau V. 8 : Les valeurs de n pour les deux catalyseurs (TiO2-P25 et TiO2-PC500).

TiO2-P25 TiO2-PC500
Colorant n K R2 n K R2

MeO 0,767 0,158 0,984 0,689 0,125 0,985
RMe 0,954 0,096 0,986 0,861 0,059 0,940
BBP 0,855 0,200 0,985 0,768 0,085 0,985
BBT 0,670 0,236 0,969 0,732 0,172 0,994

Pour les flux lumineux les plus élevés, la recombinaison e−/h+ est prédominante par rapport à 

l'oxydation du polluant, ce phénomène présente un inconvénient majeur dans le traitement 

photocatalytique pour des raisons économiques de l'énergie. Il faut travailler avec des flux 

dont la variation avec la vitesse de réaction soit linéaire.
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IV.7. Influence de l’ajout du H2O2

La concentration du peroxyde d’hydrogène est un facteur important dans le procédé 

photocatalytique UV/H2O2/TiO2. Ainsi, nous avons essayé de déterminer la concentration 

optimale du peroxyde d’hydrogène pour améliorer l’efficacité de la réaction photocatalytique. 

La concentration des colorants étant fixée à 10 mg L−1, nous avons fait varier celle du H2O2

de 10-4 à 10-1 mol L-1. La figure V.22 montre une évolution de la constante cinétique 

apparente de la disparition de chaque colorant en fonction de la concentration de peroxyde 

d’hydrogène pour TiO2-P25 et TiO2-PC500 ; et les quantités adsorbées de ces colorants sur la 

surface de TiO2 pour différentes concentrations de H2O2 sont présentées dans l'insertion de

cette figure.
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Figure V.22: Evolution de la constante cinétique apparente kapp de la dégradation photocatalytique des quatre colorants en fonction de la
Concentration de H2O2 en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B). Insertion : Evolution de la quantité adsorbée Qads des quatre colorants en 

fonction de la concentration de H2O2: ([Colorant]o= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2 et T=20°C).
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D’après les résultats obtenus, en présence du catalyseur TiO2-PC500, l’addition du peroxyde 

d’hydrogène H2O2 inhibe la réaction photocatalytique des trois colorants étudiés (RMe, BBP 

et BBT). Par ailleurs, il a été constaté que la capacité d’inhibition varie inversement avec 

l’augmentation de la concentration de H2O2 pour les colorants RMe, BBP et BBT. Pour le 

colorant MeO, on remarque une inhibition de la réaction photocatalytique à faible 

concentration de H2O2; Cependant, une accélération de la vitesse de dégradation a été 

observée à forte concentration. Ces résultats sont corrélés avec l'adsorption de ce colorant sur 

le TiO2-PC500, indiquant que l'adsorption joue un rôle important dans la réaction

photocatalytique en présence du H2O2 (Insertion dans la figure V.21).

En présence du catalyseur TiO2-P25, il ressort que l’augmentation de la concentration en

peroxyde d’hydrogène améliore l’efficacité du procédé photocatalytique jusqu’a un optimum 

qui est de 10-3 mol L-1 pour le RMe et le BBP et de 10-2 mol L-1 pour le MeO et le BBT. Les 

résultats d’adsorption indiquent une bonne corrélation entre la capacité d’adsorption et la 

dégradation de ces colorants en présence de cet oxydant, à l’exception du BBT qui a subit une 

inhibition de l’adsorption en augmentant la concentration de l’oxydant.

En effet, l’augmentation graduelle de la concentration du peroxyde d’hydrogène permet la 

production d’une quantité plus élevée de radicaux hydroxyles nécessaires à l’oxydation de la 

matière organique [Daneshvar et al., 2003 ; Chu et Wong, 2004 ; Berberidou et al., 2009 ]:

OHOHTiOTiOOH 2222
  )e( CB                                                                               (V.41)

2222 OOHOHOOH  
                                                                                          (V.42)

Toutefois, l’augmentation excessive de la dose de H2O2 a un effet négatif sur la vitesse de 

dégradation. Au-delà d’un certain optimum, le taux de dégradation diminue. Ce phénomène 

peut s’expliquer par l’accélération des réactions parasites (V.43 et V.44) qui consomment les 

radicaux hydroxyles [Daneshvar et al., 2003 ; Legrini et al., 1993 ; Malato et al., 1998].

OHHOOHOH 2222                                                                                            (V.43)

222 OOHOHHO                                                                                                      (V.44)   
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IV.8. Influence de quelques anions 

Dans les rejets textiles, les colorants sont souvent présents avec une multitude de composés 

organiques et inorganiques qui peuvent influencer le processus de traitement. Les analyses 

physico-chimiques des rejets ont souvent révélé la présence des ions Cl−, CO3
2−, HCO3

−, avec 

des teneurs dépendant de la nature de l’effluent, ainsi que du site où sont effectués les 

prélèvements. L’effet des ions sur la dégradation photocatalytique dépend de chaque ion, de la 

nature de la molécule à traiter par photocatalyse et du milieu de traitement.

Pour évaluer l’importance de l’effet de ces anions sur la dégradation photocatalytique des

colorants, des solutions de chaque colorant, de concentration initiale de 10 mg L-1,  à pH

naturel, contenant le TiO2 P25 ou le TiO2 PC500 à 1 g L-1, et en présence de l’ion inorganique 

testé : Cl−, CO3
2−, HCO3

− à une concentration variable de 10-4 mol L-1 à 10-1 mol L-1, ont été 

irradiées sur un flux de 2,5 mW cm-2.

IV.8. 1. Influence de l’ajout des ions Cl−

La présence des ions chlorures en solution dans le procédé photocatalytique affecte 

l’efficacité de ce procédé d’une part par l’adsorption des anions sur la surface de TiO2 surtout 

à pH < pHPZC, ce qui empêche l’adsorption des molécules à dégrader ; et d’autre part, ces ions 

peuvent consommer les radicaux hydroxyles en formant des radicaux moins réactifs.

La figure V.23 montre l’évolution de la constante cinétique apparente de la disparition de 

chaque colorant en fonction de la concentration du NaCl, pour TiO2-P25 et TiO2-PC500. Les 

insertions de cette figure présentent l’évolution de la quantité adsorbée Qads de chaque 

colorant à différentes concentrations du chlorure de sodium.
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Figure V. 23 : Influence du Cl− sur la dégradation photocatalytique des quatre colorants en présence du TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B). 
Insertion : Evolution de la quantité adsorbée Qads des quatre colorants en fonction de la concentration de Cl−: ([Colorant]o= 10 mg L-1,

[Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2 et T=20°C).
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D’après les résultats, il existe un effet inhibiteur par les ions Cl− (inhibition partielle) sur la 

réaction de disparition des quatre colorants avec les deux catalyseurs étudiés. L’augmentation 

de la concentration en chlorures engendre une augmentation de cet effet inhibiteur

notablement en présence du TiO2-P25. On remarque aussi que, les quantités adsorbées des

colorants étudiés diminuent avec l’augmentation de la concentration en Cl− pour les deux 

catalyseurs, à l’exception des deux colorants azoïques (MeO et RMe) qui ont subis une 

augmentation de la quantité adsorbée sur le catalyseur TiO2-PC500 en présence de

concentrations plus élevées en ions. Ces résultats indiquent une bonne corrélation entre la 

capacité d’adsorption et la dégradation de ces colorants en présence de cet ion. L’inhibition de 

l’adsorption des colorants est due essentiellement à une compétition d’adsorption sur le 

catalyseur entre les ions chlorures et les molécules des colorants étudiés.

L’inhibition de la réaction de dégradation par les chlorures peut être due à un blocage des

sites actifs du photocatalyseur et/ou leur compétition avec le polluant à réagir avec les 

radicaux générés. En fait, Il a été rapporté que les ions chlorure piègent les espèces 

radicalaires oxydantes, ce phénomène est expliqué par la réaction de ●OH photo-produit avec 

Cl− [Muruganandham et Swaminathan, 2004] :

  ClCl VBh
                                                                                                                               (V.45)

  2ClClCl                                                                                                                             (V.46)

  HOClOHCl                                                                                                                      (V.47)

OHClHHOCl 2 
                                                                                                             (V.48)

Les radicaux Cl● sont, en principe, aussi capables d'oxyder des polluants et participent au 

processus de dégradation. Cependant, la génération des radicaux Cl● joue un rôle principal 

dans la formation de composés organiques chlorés [Kiwi et al., 2000], qui sont connus comme 

substances très malfaisantes. Ce résultat confirme que l’oxydation photocatalytique des quatre

colorants étudiés se produit principalement par les radicaux ●OH à la surface du catalyseur.

Des études ont montré que l’augmentation de la force ionique peut causer une augmentation 

ou une diminution de l’adsorption des composés organiques [Bohmer et al., 1994 ; 

Porschmann et al., 1997]. L’adsorption peut également être insensible aux variations de la 

force ionique [Fontaine et al., 1991]. Généralement, l’effet de la force ionique dépend de la 

nature de l’adsorbat, de l’adsorbant et celles des agents employés pour contrôler la force 

ionique (NaCl), et éventuellement leur concentration [Davis, 1982 ; Haderlein et al., 1996].
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Enfin, une augmentation de la force ionique favorise dans le cas d’un photocatalyseur en 

suspension l’agrégation des particules de TiO2 [Malato et al., 2009] diminuant ainsi la surface 

accessible aux colorants et donc la capacité d’adsorption du photocatalyseur.

IV.8.2. Influence de l’ajout des ions CO3
2− et HCO3

−

L'effet de l'addition de Na2CO3 dans la solution des colorants étudiés (pH≈ 10,8, CO3
2− est 

l'espèce prédominante du couple HCO3
−/CO3

2− dont le pKa= 10,2)) et NaHCO3 (pH≈ 8,3, 

donc HCO3
− est l'espèce prédominante) sur l'oxydation photocatalytique de ces colorants a été 

étudié. Les figures V.24 et V.25, présentent la variation des constantes cinétiques de la 

décoloration des quatre colorants en présence des catalyseurs TiO2-P25 et TiO2-PC500 en 

fonction de la concentration de HCO3
− et CO3

2−, respectivement. Les insertions dans ces 

figures présentent l’évolution de la quantité adsorbée Qads de chaque colorant à différentes 

concentrations de HCO3
− et CO3

2−.
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Figure V.24: Influence du HCO3
− sur la dégradation photocatalytique des quatre colorants en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B). Insertion : 

Evolution de la quantité adsorbée Qads des quatre colorants en fonction de la concentration de HCO3
−: ([Colorant]o= 10 mg L-1,  [Catalyseur]= 1 g L-1, 

pH≈ 8,3 et T= 20°C). 
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Figure V.25: Influence du CO3
2− sur la dégradation photocatalytique des quatre colorants en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B). Insertion : 

Evolution de la quantité adsorbée Qads des quatre colorants en fonction de la concentration de CO3
2−: ([Colorant]o= 10 mg L-1,  [Catalyseur]= 1 g L-1, 

pH≈ 10,8 et T= 20°C). 
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Les résultats obtenus montrent que, d’une façon générale, pour les deux photocatalyseurs, 

l’ajout du sel HCO3
− ou CO3

2−, diminue considérablement la capacité d’adsorption des 

colorants étudiés et inhibe leurs vitesse de dégradation. Généralement les deux colorant 

azoïques présentent un comportement similaire (inhibition de la kapp et Qads) avec les deux 

catalyseurs, par contre, les deux colorant triphénylméthanes ont un comportement différents 

(inhibition de la kapp du BBP et accélération de kapp du BBT avec une inhibition de la Qads

pour les deux colorants).

On remarque aussi, qu’en présence des ions carbonate (CO3
2−), les deux colorants azoïques 

(MeO et RMe) ont un comportement similaire avec une inhibition de la réaction 

photocatalytique et de l’adsorption sur le catalyseur TiO2-P25 ce qui montre une bonne 

corrélation entre kapp et Qads. Par contre, en présence de TiO2-PC500, l’augmentation de la 

concentration du CO3
2−  accélère la vitesse de dégradation avec une diminution de la quantité 

adsorbée pour le MeO et une accélération de la vitesse de dégradation avec une augmentation 

de la quantité adsorbée pour le RMe, ce qui montre une bonne corrélation entre la dégradation 

photocatalytique et l’adsorption. Pour les deux colorants triphénylméthanes, une accélération 

de la réaction photocatalytique en présence des deux catalyseurs après l’addition du CO3
2− à 

des faibles concentrations et une diminution des quantités adsorbées sur les deux catalyseurs 

pour le BBP, ont été observés. Par contre, une accélération de la vitesse de dégradation dans 

tout le domaine de concentration testé mais avec une inhibition significative des capacités 

adsorption sur les deux catalyseurs pour le BBT.

D’un autre coté, l’addition des ions bicarbonate (HCO3
−), pour les deux colorants azoïques, a 

conduit à une inhibition de la réaction photocatalytique du MeO en présence des deux 

catalyseurs, mais avec un effet différent sur la capacité d’adsorption, avec une augmentation 

sur le TiO2-P25 et une inhibition sur le TiO2-PC500. Par contre le RMe présente un 

comportement différents sur la réactivité photocatalytique sur les deux catalyseurs (inhibition 

en présence de TiO2-P25 et accélération avec le TiO2-PC500) et similaire sur l’adsorption 

(inhibition sur les deux catalyseurs). Pour le BBP, on remarque une inhibition de la vitesse de 

dégradation et de la capacité d’adsorption sur le TiO2-P25 et une augmentation de kapp et Qads

sur le TiO2-PC500. BBT, accélération significatif de la vitesse avec une ihinibition de la 

capacité d’adsorption sur les deux catalyseurs.
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Cette diminution de la quantité adsorbée en présence des sels HCO3
− et CO3

2− peut être 

expliquée par la répulsion des charges entre le catalyseur représenté par TiO− et les anions 

hydroxyles. Cette répulsion peut empêcher la formation des radicaux ●OH, et diminuer ainsi 

la photo-oxydation des colorants étudiés dans ces conditions. En effet, l’ajout de HCO3
− et 

CO3
2− augmente le pH d’un peu plus d’une unité, atteignant alors une valeur de pH≈ 8,3 et 

pH≈ 10,3, respectivement. Les modifications du pH affectent à la fois la charge des particules, 

la taille des agrégats et leur forme, et la position des bandes de conduction et de valence 

[Nozik et Memming, 1996]; ce paramètre aura aussi une influence sur la charge de surface ce 

qui conduit à une diminution de la quantité adsorbée. 

Il a été rapporté que l’effet inhibiteur des ions CO3
2− est plus important que celui de HCO3

−

[Daneshvar et al., 2007 ; Minero et al., 2008]. Les ions carbonate  réagissent  avec les 

radicaux (●OH) 50 fois plus rapidement que les ions bicarbonate, et une plus nette inhibition 

de la dégradation est observée. La diminution de la décoloration du colorant peut être 

expliquée par la réaction du radical hydroxyle (●OH) avec les carbonate (CO3
2−) et les 

bicarbonate (HCO3
−) selon les réactions suivantes [Arsalan-Alaton, 2003 ; Hisanaga et al., 

1990]:
  3

2
3 COOHOHCO       k=3,9 ×108 M−1 S−1 (V.49)

  323 COOHOHHCO       k=8,5×106 M−1 S−1 (V.50)

Le radical carbonate est un oxydant fort et très sélectif. La réaction d'oxydation correspond à 

des constantes de vitesse de second ordre. Comme le radical hydroxyle, le radical carbonate 

peut réagir par transfert d'électrons ou d'hydrogène [Mazellier et al., 2007]. En outre, il a été 

récemment montré que la présence des anions de carbonate ou bicarbonate pourrait augmenter 

les concentrations des radicaux actifs qui ont la capacité d'oxyder les polluants organiques 

existants dans les eaux usées [Merouani et al., 2010]. Behar et al. [Behar et al., 1970] ont 

prouvé la possibilité de générer des radicaux anions carbonate (CO3
●−) à l'aide des radicaux 

hydroxyle (●OH). Ainsi, le radical hydroxyle libre (oxydant) qui est une source primaire  pour 

la dégradation photocatalytique diminue progressivement avec l'augmentation des ions 

carbonate. Mais en présence de TiO2-PC500, l'amélioration des taux de dégradation a été 

observée pour des concentrations plus élevées de CO3
2−. L'amélioration de la dégradation par 

l'addition de concentrations plus élevées de CO3
2− peut être expliquée par la formation du 

radical CO3
●− qui est moins réactif que ●OH, minimisant la combinaison de CO3

●− qui se 

désintègre en réagissant avec lui-même selon les équations. (V.51) ou (V.52):                                                                         
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2
2
4

2
6233 COCOOCCOCO   k=2 ×107 M-1 S-1 (V.51)

  OHHO2COCOCO 22
OH

33
2 k=2×107 M-1 S-1 (V.52)

22OHOH2  k=5,5×109 M-1 S-1 (V.53)

La combinaison de ●OH (Eq. (V.53)) est connue pour être 275 fois plus élevée que la réaction 

de CO3
●− avec lui-même [Boccini et al., 2004 ; Czapski et al., 1994]. La substitution de ●OH 

avec CO3
●− pourrait améliorer la dégradation si celui-ci, bien que moins réactif que ●OH, 

subit radical-radical recombinaison à un degré moindre que le radical hydroxyle.

Contrairement aux autres colorants, la réactivité photocatalytique du colorant BBT a été 

améliorée par l’ajout des carbonates et des bicarbonates en présence des deux catalyseurs 

étudiés, les constantes de dégradation de BBT augmentent graduellement avec l’augmentation 

de la concentration des sels HCO3
− et CO3

2− malgré la diminution de sa quantité adsorbée en 

présence de ces deux sels. Ce résultat est dû à l’effet alkalin de ces ions sur le pH du milieu 

(pH≈ 10,8 lors de l’ajout du CO3
2− et pH≈ 8,3 en présence de HCO3

−); or, les résultats des 

études de l’effet du pH sur la dégradation du BBT (Figure V.18 (D)) ont montré une 

augmentation des constantes de vitesse de dégradation du BBT dans un  domaine de pH allant 

de pH= 8 à pH= 10. 

IV.9. Influence de l’ajout de Tert-Butanol 

Il est bien connu, que les alcools agissent comme pièges pour les radicaux ●OH, lors des 

transformations qui se produisent en milieu homogène et hétérogène, associées ou non au

rayonnement. Ils permettent, ainsi, de confirmer le rôle joué par ces entités dans les processus

d’oxydation (ou photooxydation). 

Dans ce travail, l'étude de l’addition du tert-butanol (C4H9OH) comme piège de radicaux ●OH

a été réalisée à une concentration constante de 10-1 mol L-1. Les résultats obtenus sont 

présentés dans la figure V.26 en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500. 
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Figure V. 26 : Influence du tert-butanol sur la dégradation photocatalytique de MeO, RMe, BBP 
et BBT en présence de catalyseur TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500 (B): ([Colorant]= 10mg L-1, 
[Catalyseur]= 1g L-1, [T-Butanol]= 10-1 mol L-1,  pH= 6,1±0,2, T= 20°C et I= 2,5 mW cm-2).

Les résultats obtenus montrent que le processus photocatalytique des colorants étudiés est 

inhibé presque entièrement en présence du tert-butanol où les taux d’inhibition de la 

décoloration sont de 98%, 96% et 99% pour les colorants MeO, RMe et BBT, respectivement.

Ce pendant, l’inhibition de BBP est partielle (de l’ordre de 75%).

On peut donc conclure, que le processus de la dégradation de ces colorants par la

photocatalyse hétérogène pourrait se produire selon deux voies : une première, majoritaire, 

due aux radicaux ●OH et une seconde, minoritaire due aux trous positifs (h+) formés par 

l'irradiation de la surface du photocatalyseur [Draper et Fox, 1990].

IV. Evaluation de l'activité photocatalytique par l'énergie solaire

La photodégradation des polluants en utilisant le TiO2 avec la lumière solaire peut en faire un 

procédé économiquement viable, puisque l'énergie solaire est une source d'énergie naturelle 

abondante. Cette énergie solaire peut être utilisée à la place des sources de lumière artificielle

qui ont besoin d’une haute puissance électrique ce qui est coûteux et dangereux. Dans les pays 

tropicaux comme l'Algérie la lumière intense du soleil est disponible presque toute l'année 

donc la lumière solaire pourrait être efficacement utilisée pour la dégradation photocatalytique 

des polluants dans les eaux usées. En cas d’une grande surface qui exige une dégradation 

photocatalytique, la lumière du soleil serait la source ultime. Par conséquent, pour étudier la 

relation entre l’irradiation lumineuse et la dégradation du colorant, la lumière est variée entre 

celle du soleil et celle d’une source de lumière artificielle. 
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L'effet de la lumière UV (à 365 nm) et de l'irradiation solaire sur la décoloration des quatre 

colorants a été étudié à une concentration de colorant de 10 mg L-1 et en présence de 1 g L−1

du catalyseur à pH naturel. Les résultats sont présentés dans la figure V.27 pour le TiO2-P25 

et le TiO2-PC500. 

Figure V.27 : Evaluation de l'activité photocatalytique par l'énergie solaire pour la 
dégradation des colorants étudiés en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 :

([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2 et T= 20°C).

Compte tenu de ces résultats, on peut dire que le procédé photocatalytique sous l’irradiation 

solaire est efficace pour la dégradation des colorants.

Il apparait, d’après les résultats trouvés, que la nature d’énergie radiante à un grand effet sur 

la vitesse de décoloration. Utiliser une source d’énergie différente pourrait modifier le 

mécanisme réactionnel de dégradation et en même temps la vitesse de la décoloration ainsi 

que la structure des sous-produits formés [CHEBLI Derradji, 2012].

L'activité de la lumière UV (à 365nm) et de l’irradiation solaire a été comparée par 

l'évaluation de l'efficacité de décoloration photocatalytique des colorants étudiés en présence 

de TiO2-P25 et TiO2-PC500 (Figure V.28). 
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Figure V.28 : Comparaison des constantes de vitesse de dégradation (kapp) des colorants étudiés 
obtenues par irradiation par l'énergie solaire et par l’UV en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-PC500

(B): ([Colorant]= 10mg L-1, [Catalyseur]= 1g L-1, pH= 6,1±0,2 et T= 20°C).

On remarque que: pour les colorants azoïques la vitesse de dégradation de MeO est supérieure 

à celle de RMe et pour les colorants triphénylméthanes le BBT > BBP avec le catalyseur 

TiO2-P25 et inversement avec le TiO2-PC500. Ceci est similaire avec les résultats obtenus 

sous les irradiations UV, sauf dans le cas des deux colorants triphénylméthanes en présence 

du PC500.

Les constantes apparentes de vitesse de réactions sous l’irradiation solaire suivent l'ordre 

suivant: TiO2-P25 : BBT > BBP > MeO ≈ RMe et TiO2-PC500 : BBP > BBT > RMe  > MeO,

tandis que les constantes apparentes sous l’irradiation UV suivent l'ordre: TiO2-P25 : BBT > 

BBP > MeO > RMe et TiO2-PC500 : BBT > MeO > RMe > BBP.

On note lors de l’irradiation solaire, que la constante du pseudo-premier ordre de dégradation 

de BBT en présence de TiO2-P25 est plus grande par rapport à celle des autres colorants. Par 

contre en présence de TiO2-PC500, le BBP a exhibé la plus grande réactivité. Ce qui montre 

que le type du catalyseur peut modifier significativement la réactivité du colorant vis-à-vis le 

processus photocatalytique en présence des irradiations solaires.

Il a été constaté que la décoloration des composés modèles procède beaucoup plus rapidement 

en présence de la lumière solaire par rapport à la lumière UV. La nature des sources 

d’irradiation est différente, le flux irradiant n’est pas le même dans les deux cas, le 

rayonnement solaire possède un très large spectre, regroupant les rayons UV, visibles, 

infrarouges et autres. Toutes les études disent que les tests de performances des substrats 

polluants mentionnent une irradiation UV artificielle de flux lumineux Ф situés entre 6 et 80 
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W m-2 [Ghazzal., 2008], lesquels sont parfaitement représentatifs du flux UV émis par le 

soleil. Le soleil émet des ondes électromagnétiques dont notamment des rayonnements 

infrarouges (sensation de chaleur), visibles (la lumière), et ultraviolets (UV) [Jacques et 

Moser., 2005]. Les UV dans leur ensemble ne dépassent pas 5 % de l’énergie totale. Comme 

la lumière, les ultraviolets se décomposent en plusieurs types de rayons. On classe les rayons 

ultraviolets émis par le soleil en trois groupes, selon leur longueur d'ondes : les UVA (400-

315 nm), les UVB (315-280 nm) et les UVC (280-10 nm). Les UVA représentent entre 95 % 

et 98% des ultraviolets qui arrivent à la surface de la terre. Les UVA sont les moins 

énergétiques mais ils sont plus nombreux et plus pénétrants. La vitesse de dégradation 

augmente avec l'irradiation solaire car plus les irradiations tombent sur le photocatalyseur  

plus les radicaux ●OH sont produits ce qui conduit à un taux élevé de décoloration.

Pour évaluer les taux de minéralisation des colorants testés en présence des irradiations 

solaires ainsi que le temps nécessaire pour leurs dégradation totales, des mesures de la DCO 

des quatre colorants avec les deux catalyseurs ont été effectuées en fonction du temps et sont 

reportées sur la figure V.29. 

Figure V.29: Evolution de la DCO en fonction du temps lors du traitement par le procédé 
photocatalytique sous irradiation solaire des quatre colorants en présence de TiO2-P25 (A) et TiO2-

PC500 (B): ([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, pH= 6,1±0,2 et Isolaire≈ 2 mW cm-2). 

Les résultats indiquent clairement que la DCO diminue durant le temps d’irradiation mais 

d’une façon plus lente en comparaison avec la vitesse de décoloration des solutions des

colorants étudiés, indiquant que ces dernies ne sont pas directement minéralisés, mais 

transformés en photoproduits intermédiaires. Ces photoproduits générés peuvent présenter des 

cycles de dégradation qui nécessitent un temps plus long pour leur minéralisation totale. La 

lumière solaire est donc une source de traitement des eaux usées qui a un effet bénéfique pour 

les pays à fort taux d’ensoleillement.
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Les taux de minéralisation des colorants étudiés sont dans l’ordre décroissant selon la 

séquence : 

TiO2-P25: BBT > BBP > MeO > RMe, 

TiO2-PC500: BBT > BBP > MeO > RMe.

La figure V.30 présente une comparaison entre le taux de la minéralisation des colorants 

étudiés sous l’irradiation UV et sous l’irradiation solaire, pour TiO2-P25 et TiO2-PC500,

après un temps de contact de quatre heures.

Figure V.30 : Taux de minéralisation de MeO, RMe, BBP et BBT en présence de TiO2-P25 (A) 
et TiO2-PC500 (B) sous l’irradiation UV et solaire : ([Colorant]= 10 mg L-1, [Catalyseur]= 1 g L-1, 

pH= 6,1±0,2 et temps de contact = 240 min).

Il apparait, d’après les résultats trouvés, que la nature de l’énergie radiante à un grand effet 

sur le taux de la minéralisation. Les taux de minéralisation de ces colorants sous l’irradiation 

solaire sont supérieurs à ceux obtenues sous l’irradiation UV, ce qui confirme que l’énergie 

solaire est plus efficace pour la dégradation des colorants. 

En générale, la dégradation photocatalytique sur les deux catalyseurs montre que les colorants 

triphénylméthanes ont un taux de dégradation et de minéralisation nettement supérieure à 

celui obtenu avec les colorants azoïques. Le MeO et le BBT sont plus efficacement dégradés 

et minéralisés que les deux autres colorants de la même famille. 

D’une façon générale, la dégradation des polluants organiques par photocatalyse hétérogène 

sous l’irradiation solaire permet d’effectuer la destruction totale de la pollution organique en 

composés minéraux (eau, gaz carbonique et ions minéraux).
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V. Conclusion

La dégradation des polluants organiques par photocatalyse hétérogène permet, d’une façon 

générale, d’effectuer la destruction totale de la pollution organique en composés minéraux 

(eau, gaz carbonique et ions minéraux). Cette étude nous a permet de mettre en évidence 

l'influence de la structure chimique des colorants organiques sur l'efficacité de leur 

dégradation photocatalytique en présence du photocatalyseur TiO2 à différents types 

cristallins.

Le système photocatalytique étudié (UV/TiO2-P25, UV/TiO2-PC500) à conduit, par l’action 

oxydante des radicaux hydroxyles produits dans le milieu à traiter de façon catalytique, à une 

décoloration totale suivie d’une minéralisation plus au moins complète avec des mécanismes 

réactionnelles différents. Les quatre colorants étudiés : le méthyle orange (MeO), le rouge de 

méthyle (RMe), le bleu de bromophénol (BBP) et le bleu de bromothymol (BBT), ont des 

structures chimiques et des substituants différents, ce qui a eu un impact important sur leurs 

réactivités vis-à-vis du processus photocatalytique, leurs chemins réactionnels de dégradation 

ainsi que le type des sous produits de dégradation.

Le taux de la décoloration (%) dépend de la structure chimique de chaque colorant, 

notamment la nature et le nombre des substituants. Nous avons remarqué aussi que le système 

cristallin et la composition du catalyseur à un effet important sur la dégradation et le degré de

la décoloration, étant donné que le TiO2-P25 présente la meilleure activité photocatalytique 

pour les quatre colorants par rapport au TiO2-PC500. 

Il ressort de cette étude que les colorants ayant une fonction carbonyle (BBP et BBT) sont 

dégradés plus facilement que les colorants azoïques (MeO, RMe), cependant, l'efficacité de la 

décoloration du MeO (C-N et –OH) qui contient un groupement sulfonique est plus 

importante dans le processus photocatalytique que celle du RMe (C-N et -COO−) qui ne le 

contient pas. D'autre part, le BBT qui contient deux substituants (Br) et deux groupes (OH) 

est plus rapidement dégradé que le BBP qui contient quatre substituants (Br) et deux groupes 

(OH) dans sa structure.

La décoloration des colorants ne dépend pas seulement des chromophores responsables de la 

couleur tels que les groupements azoïques et triphénylméthanes, mais aussi cette dernière 

dépend des groupements structuraux contenus dans la molécule, comme par exemple les 

sulfonates et les halogènes substitués sur les cycles benzénique... etc.
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Il est évident que le pourcentage de décoloration et de la photodégradation augmente avec 

l'augmentation de la durée d'irradiation. La vitesse de réaction diminue avec le temps 

d'irradiation étant donné qu’elle suit une cinétique apparente de premier ordre et en outre une 

concurrence pour la dégradation peut se produire entre le réactif et les produits intermédiaires.

Les changements de la DCO confirment que la dégradation des colorants conduisant ainsi à la 

diminution de la teneur en matière organique. Il est intéressant de remarquer que la DCO 

diminue plus lentement que la décoloration des solutions des colorants étudiés. Une 

irradiation de longue durée est nécessaire afin d’assurer la minéralisation totale.  La 

comparaison entre les rendements de décoloration des colorants avec ceux de leurs 

minéralisation confirme que le colorant le mieux décoloré est le mieux minéralisé.

Les valeurs des taux de décoloration en présence de TiO2-P25 des colorants étudiés sont 

proches de ceux obtenues avec le TiO2-PC500. Cependant, dans le cas de la minéralisation, on 

remarque une diminution significative des taux de minéralisation en présence de TiO2-PC500 

par rapport au TiO2-P25, ce qui indique que la réactivité de TiO2-P25 sous la réaction 

photocatalytique continue durant le temps nécessaire pour atteindre la minéralisation. Par 

contre, l’efficacité du TiO2-PC500 diminue au cours du temps d’irradiation. Cela confirme 

que le TiO2-P25 est le meilleur catalyseur tant pour la décoloration que pour la minéralisation 

des colorants par voie photocatalytique.

La performance du procédé photocatalytique des colorants étudiés a été influencée et

optimisée par la variation des paramètres expérimentaux, plusieurs résultats ont été mis en 

évidence :

-L’activité photocatalytique de Degussa P25 (80% anatase et 20% rutile) est supérieure à celle 

des photocatalyseurs de Millenium (100% anatase), en dépit de la grande surface spécifique 

de ce dernier.

-Les constantes de vitesse de dégradation des colorants étudiés augmentent graduellement 

avec la concentration en TiO2 jusqu'à atteindre un palier à 1 g L−1 au delà de cette valeur la 

kapp augmente légèrement.

-L’évolution de la constante de vitesse kapp pour diverses concentrations initiales en polluant  

montre que la constante apparente de dégradation des colorants étudiés diminue avec 

l’augmentation de la concentration initiale. Les cinétiques de dégradation suivent le modèle 

de Langmuir Hinshelwood et les constantes d’équilibre d'adsorption sous irradiation (KL-H)
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sont beaucoup plus élevées de celles déterminées à partir des isothermes d'adsorption de 

Langmuir (KL), ce qui indique que l’adsorption joue un rôle important dans l’évaluation de 

l’activité photocatalytique des colorants sur les deux catalyseurs étudiés.

-Les constantes apparentes de la vitesse de dégradation de chaque colorant augmentent

linéairement avec le flux photonique appliqué en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 dans 

le domaine d'étude (2,5 à 10 mW cm-2).

-La température affecte positivement la vitesse de dégradation des quatre colorants. Par 

ailleurs, l’augmentation de la température augmente la quantité adsorbée des quatre colorants 

sur les deux catalyseurs étudiés donc il ya une grande corrélation entre la capacité 

d’adsorption et la vitesse de dégradation de ces colorant avec la variation de la température.

Aussi, les valeurs positives de l'énergie d'activation apparente indiquent que la température 

affecte la désorption des intermédiaires de la première étape du mécanisme de dégradation.

-Le pH joue un rôle important dans l’évaluation de la quantité adsorbée des colorants sur les 

deux catalyseurs étudiés et une corrélation a été observée, pour certaines valeurs de pH, entre 

la capacité d’adsorption et la vitesse de dégradation de ces colorants. Le taux de dégradation 

des colorants (MeO, RMe et BBP) augmente avec la diminution du pH. À pH < pHPZC, une 

forte capacité d'adsorption de ces colorants sur les particules de TiO2 est observée à la suite 

de l'attraction électrostatique du TiO2 positivement chargé avec les colorants. A pH > pHPZC, 

en raison de la répulsion coulombienne entre les molécules des colorants, négativement 

chargées en milieu alcalin, et les groupes TiO
−

sur la surface du semi-conducteur; les 

colorants sont peux adsorbés et une diminution de l’adsorption ainsi que de la décoloration 

est observée. Il est important de noter que la dégradation photocatalytique du colorant BBT 

est plus efficace dans un milieu alcalin (pKa= 7,1). Il a déjà été noté que dans un milieu 

alcalin, il ya une plus grande probabilité pour la formation des radicaux hydroxyles (●OH), 

qui peuvent agir comme oxydants, ce qui augmente le taux de photodégradation du colorant.

-L’addition du peroxyde d’hydrogène H2O2 inhibe la réaction photocatalytique des quatre 

colorants étudiés en présence du catalyseur TiO2-PC500. Par contre, en présence du 

catalyseur TiO2-P25, il a été trouvé que la vitesse de décoloration à augmenter avec 

l'augmentation de la concentration de peroxyde d’hydrogène (H2O2) jusqu'à un optimum. Au-

delà, le rendement d’élimination diminue vue la prédominance de la réaction de H2O2 avec les 

radicaux ●OH. D’un autre coté, Les résultats d’adsorption indiquent une bonne corrélation 

entre la capacité d’adsorption et la dégradation de ces colorants en présence de cet oxydant.
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-L'addition de sels tels que NaCl, Na2CO3 et NaHCO3 réduit de manière significative 

l'efficacité de décoloration des colorants testés.

-L'inhibition significative de la réaction photocatalytique par l’addition du ter-butanol 

confirme que la voie majoritaire de la dégradation des colorants est due aux radicaux ●OH 

formés par l'irradiation de la surface du photocatalyseur.

Il a été constaté que la décoloration et la minéralisation des composés modèles procède 

beaucoup plus rapidement en présence de la lumière solaire par rapport à la lumière UV. Il est 

donc considéré que l’irradiation solaire pourrait modifier le mécanisme réactionnel de 

dégradation ainsi que la structure des sous-produits formés.
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CONCLUSION GENERALE

Cette étude, a eu pour objectif d’étudier et de comparer les performances des procédés

d’oxydation avancée par la photolyse directe en présence de H2O2 et la photocatalyse 

hétérogène pour la dégradation des colorants synthétiques, de type azoïques et 

triphénylméthanes, largement utilisés dans l’industrie.

Cette étude nous a permet de mettre en évidence l'influence de la structure chimique des 

colorants organiques sur l'efficacité de leur dégradation photochimique (UV-C) et 

photocatalytique (UV-A/TiO2 à différents types cristallins). Les quatre colorants, méthyle 

orange (MeO), rouge de méthyle (RMe), bleu de bromophénol (BBP) et bleu de bromothymol 

(BBT), choisis pour cette étude ont des structures chimiques et des substituants différents, ce 

qui a eu un impacte important sur leurs réactivités vis-à-vis du processus photochimique et 

photocatalytique, leurs chemins réactionnels de dégradation ainsi que le type des sous 

produits de dégradation. L'adsorption est la première étape du processus de dégradation 

photocatalytique d'une molécule organique à la surface du TiO2, son étude a permis 

d'expliquer le comportement de certains couples photocatalyseur/composé organique lors de 

la dégradation photocatalytique de ces derniers. 

Les études réalisées au cours de ce travail montrent que les procédés photochimiques 

homogènes (photolyse directe (UV)) sont incapables de dégrader les colorants étudiés. Par 

contre les deux procédés d’oxydation avancées utilisés dans cette étude (UV/H2O2 et 

TiO2/UV) sont très efficaces pour le traitement des eaux polluées par les colorants étudiés. 

Cette dégradation de colorants est effectuée par l’action oxydante des radicaux, 

essentiellement les radicaux hydroxyles produits dans le milieu à traiter. Ces radicaux sont 

capables de dégrader la totalité des polluants organiques persistants à cause de leur pouvoir 

oxydant élevé, de leur réactivité et de leur non sélectivité vis-à-vis des substances organiques.

En plus, l’étude de l’adsorption montre une bonne corrélation entre la capacité d’adsorption et 

la réactivité photocatalytique sous les différentes conditions opératoires étudiées.

Au cours de cette étude, plusieurs résultats ont été mis en évidence :



                                                                              CONCLUSION GENERALE

200

Première partie : Photolyse

Le traitement des solutions aqueuses contenant les deux colorants triphénylméthanes étudiés 

(BBP et le BBT) par la photolyse a donné des taux de décoloration satisfaisants après une 

heure et demie d’exposition aux rayonnements UV. Par contre, la photolyse des deux 

colorants azoïques (MeO et RMe) a donné de très faibles taux de décoloration après trois 

heures de leurs expositions aux UV. Mais, la variation des valeurs de la DCO au cours de la 

photolyse directe UV à 254 nm montre un taux de minéralisation relativement très faible pour 

les quatre colorants, ce qui signifie que le procédé photochimique des colorants étudiés ne 

conduit pas une minéralisation satisfaisante de ces composés.

L'efficacité du procédé peut être augmentée par l’ajout d'un oxydant (H2O2) dans la solution, 

ce qui permet d'accélérer la dégradation et d'obtenir des rendements de décoloration et de 

minéralisation plus élevés au bout de 15 minutes d’irradiation avec une concentration en H2O2

de 10−2 mol L-1. Ce procédé (UV/H2O2) est donc efficace pour la dégradation complète des 

colorants dans le traitement des eaux usées. Opération qui peut être très couteuse sur le plan 

économique.

L’étude de l’effet de certains paramètres sur la photolyse de ces colorants a prouvé que 

l'efficacité du procédé peut être augmentée par : (i) l’ajout d'un oxydant (H2O2) dans la 

solution à des concentrations allant de 10-4 à 10-1 mol L-1, (ii) traiter des solutions en colorant 

plus diluées et de concentrations plus faibles, (iii) augmenter l’intensité du flux lumineux et 

(iv) traiter des solutions en colorant à des pH basiques.

Deuxième partie : Adsorption

Les résultats obtenus au cours de l’étude de l’adsorption, qui est une étape très importante 

dans le procédé photocatalytique, ont montré que les capacités d’adsorption des colorants sur 

les semi conducteurs (TiO2-P25 et TiO2-PC500) sont différentes selon la nature de chaque 

colorant. En générale, la structure du colorant joue un rôle crucial car elle détermine la 

capacité avec laquelle le système d'adsorption peut attaquer les groupes fonctionnels en vue 

de perturber le cycle aromatique du colorant. L’adsorption de ces colorants est trouvée 

fortement dépendante des paramètres électrostatiques tels que la charge de surface du 

catalyseur et la structure du colorant selon la nature des groupements fonctionnels du substrat 

et le pH de la solution. 
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La quantité adsorbée des colorants MeO, RMe, BBP et BBT sur les catalyseurs 

TiO2-P25 et TiO2-PC500 augmente au cours du temps d’adsorption jusqu'à atteindre 

un palier à 15 minutes de contact. À partir de 30 minutes de contact, la quantité 

adsorbée du colorant n’évolue plus. Le temps d’équilibre est indépendant de la 

concentration et la vitesse initiale d’adsorption augmente avec l’augmentation de la 

concentration à cause de l’accélération de la diffusion des molécules du colorant à la 

surface de l’adsorbant. La capacité d’adsorption des catalyseurs augmente 

légèrement avec l’augmentation de la température, indiquant que l’adsorption est de 

nature endothermique (chimisorption) pour les quatre colorants et sur les deux 

catalyseurs. De plus l’adsorption des quatre colorants sur les deux catalyseurs 

étudiés sont décrites de manière satisfaisante par le modèle de Langmuir et les 

paramètres thermodynamiques obtenus indiquent que l’adsorption est un processus 

spontané (ΔG<0) et endothermique (ΔH>0).

L’adsorption des colorants étudiés est trouvée fortement dépendante des paramètres 

électrostatiques tels que la charge de surface du catalyseur TiO2 (TiOH2
+ et TiO−) et 

la structure du colorant définit par la nature des groupements fonctionnels qui est 

influencée par le pH de la solution.

Troisième partie : Photocatalyse

Le système photocatalytique étudié (UV/TiO2-P25, UV/TiO2-PC500) a conduit - par l’action 

oxydante des radicaux hydroxyles produits dans le milieu à traiter de façon catalytique - à une 

décoloration totale suivie d’une minéralisation plus au moins complète avec des mécanismes 

réactionnelles différents.

Le taux de la décoloration (%) dépend de la structure chimique de chaque colorant, 

notamment la nature et le nombre des substituants. Nous remarquons aussi que le système 

cristallin et la composition du catalyseur à un effet important sur la dégradation et le degré de 

décoloration, étant donné que le TiO2-P25 présente la meilleure activité photocatalytique pour 

les quatre colorants par rapport au TiO2-PC500. Il ressort de cette étude que les colorants 

ayant une fonction carbonyle (BBP et BBT) sont dégradés plus facilement que les colorants 

azoïques (MeO, RMe) ; cependant, le MeO (C-N et –OH) qui contient un groupement 

sulfonique est plus réactif dans le processus photocatalytique que le RMe (C-N et -COO−) qui 

ne le contient pas. D'autre part, le BBT qui contient deux groupes (Br) et deux groupes (OH)

est plus rapidement dégradé que le BBP qui contient quatre groupes (Br) et deux groupes 
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(OH) dans sa structure. Ces observations laissent aussi affirmer que la décoloration des 

colorants ne dépend pas seulement des chromophores responsables de la couleur tels que les 

groupements azoïques et triphénylméthanes, mais aussi cette dernière dépend des 

groupements structuraux contenus dans la molécule, comme par exemple les sulfonates et les 

halogènes... etc.

Il est évident que le pourcentage de décoloration et de photodégradation augmente avec

l'augmentation de la durée d'irradiation. La vitesse de réaction diminue avec le temps 

d'irradiation étant donné qu’elle suit une cinétique apparente de premier ordre et en outre une 

concurrence pour la dégradation peut se produire entre le réactif et les produits intermédiaires.

Le changement de la DCO confirme en outre la dégradation des colorants conduisant ainsi à 

la diminution de la teneur en matière organique. Il est intéressant de remarquer que la DCO 

diminue plus lentement que la décoloration de la solution de colorants étudiés. Une irradiation 

de longue durée est nécessaire afin d’assurer la minéralisation totale.  La comparaison entre 

les rendements de décoloration des colorants avec ceux de leurs minéralisation, confirme que 

le colorant le mieux décoloré est le mieux minéralisé.

Les valeurs des taux de décoloration en présence de TiO2-P25 des colorants étudiés sont 

proches de ceux obtenues avec le TiO2-PC500. Cependant, dans le cas de la minéralisation, on 

remarque une diminution significative des taux de minéralisation en présence de TiO2-PC500

par rapport à ceux obtenus avec le TiO2-P25, ce qui indique que la réactivité de TiO2-P25 

sous la réaction photocatalytique continue durant le temps nécessaire pour atteindre la 

minéralisation. Par contre, l’efficacité du TiO2-PC500 diminue au cours du temps 

d’irradiation. Cela confirme que le TiO2-P25 est le meilleur catalyseur tant pour la 

décoloration que pour la minéralisation des colorants par voie photocatalytique.

L’étude de l’influence des paramètres expérimentaux sur la dégradation photocatalytique des 

colorants étudiés a permis d’optimiser les conditions du procédé. Au cours de cette étude, 

plusieurs résultats ont été mis en évidence :

-L’activité photocatalytique de Degussa P25 est supérieure à celle des photocatalyseurs de

Millenium (PC500, PC50, PC100 et PC105), en dépit de la grande surface spécifique de ce 

dernier et il n'ya pas de corrélation entre l'activité photocatalytique et la surface spécifique de 

catalyseur.
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-Les constantes de vitesse de dégradation des colorants étudiés augmentent graduellement 

avec la concentration en TiO2 jusqu'à atteindre un palier à 1 g L−1 au delà de cette valeur la 

kapp augmente légèrement.

-L’évolution de la constante de vitesse kapp pour diverses concentrations initiales en polluant  

montre que la constante apparente de dégradation des colorants étudiés diminue avec 

l’augmentation de la concentration initiale. La cinétique de dégradation suit le modèle de 

Langmuir Hinshelwood. Les constantes d'adsorption KL-H calculées sous irradiation sont

nettement supérieures à KL (calculées à partir de l’équation de Langmuir), ce qui indique que 

l’adsorption est un paramètre très important dans la réaction photocatalytique.

-Les constantes apparentes de la vitesse de dégradation de chaque colorant augmentent 

linéairement avec le flux photonique appliqué en présence de TiO2-P25 et TiO2-PC500 dans 

le domaine d'étude (2,5 à 10 mW cm-2).

-La température affecte positivement la vitesse de dégradation des quatre colorants, et ceci est 

en bonne corrélation avec la capacité d’adsorption de ces colorants avec la variation de la 

température. En plus, les valeurs positives de l'énergie d'activation apparente indiquent que la 

température influence sur la désorption des intermédiaires de la première étape du mécanisme 

de dégradation.

-Le pH joue un rôle important dans l’évaluation de la quantité adsorbée des colorants sur les 

deux catalyseurs étudiés et une corrélation a été observée, pour certaines valeurs de pH, entre 

la capacité d’adsorption et la vitesse de dégradation de ces colorants. Le taux de dégradation 

des colorants (MeO, RMe et BBP) augmente avec la diminution du pH, et diminue dans les 

milieux basiques. Cet effet est lié à l'état d'ionisation de la surface du catalyseur et celles des 

molécules des colorants, ce qui provoque une attraction électrostatique ou une répulsion 

coulombienne entre les deux selon le pH du milieu. Le BBT (pKa=7,1) a été plus efficacement 

dégradé dans le milieu alcalin à cause de la plus grande disponibilité des radicaux hydroxyles 

(●OH), qui peuvent agir comme oxydants, ce qui a augmenté le taux de photodégradation du 

colorant.

-L’addition du peroxyde d’hydrogène H2O2 inhibe la réaction photocatalytique des quatre 

colorants étudiés en présence du catalyseur TiO2-PC500. Par contre, en présence du 

catalyseur TiO2-P25, il a été trouvé que la vitesse de décoloration à augmenter avec 

l'augmentation de la concentration de peroxyde d’hydrogène (H2O2) jusqu'à un optimum. Au-
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delà, le rendement d’élimination diminue vue la prédominance de la réaction de H2O2 avec les 

radicaux ●OH. Les résultats d’adsorption indiquent une bonne corrélation entre la capacité 

d’adsorption et la dégradation de ces colorants en présence de cet oxydant.

-L'addition de sels tels que NaCl, Na2CO3 et NaHCO3 réduit l'efficacité de décoloration des 

colorants testés.

-L'inhibition significative de la réaction photocatalytique par l’addition du tert-butanol 

confirme que la voie majoritaire de la dégradation des colorants est due aux radicaux ●OH 

formés par l'irradiation de la surface du photocatalyseur.

-Il a été constaté que la décoloration et la minéralisation des composés modèles procède 

beaucoup plus rapidement en présence de la lumière solaire par rapport à la lumière UV. Cela 

peut être dû au flux photonique qui est plus important en présence de la lumière solaire. 
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ملخص
و الفوتوكمیائیةعملیاتالللملونات على فاعلیة إزالة  الملونات عبر الكیمیائیةالھدف من ھده الدراسة یتجلى في تحدید تأثیرالصیغة 

بوجود ونانومتر365عند بوجود أشعة فوق بنفسجیةالفوتوتحفیزیةو عملیات نانومتر254عند بوجود أشعة فوق بنفسجیة
واسعة الأربعة المستعملة في ھده الدراسة الملونات .Degussa-P25)و(TiO2Millenium-PC500المحفزاتنوعین من 

و ) RMe(، المیثیل الأحمر ) MeO(المیثیل البرتقالي زویكيأعائلتین مختلفتین إلىھده الملونات تنتمي . الاستعمال في الصناعة
ھده الملونات تتمتع بصیغ كیمیائیة و مستبدلات مختلفة . )BBT(بروموتیمول الأزرق و ) BBP(بروموفینول الأزرق كربونیلي

لعملیة الأولىمتزاز ھي المرحلة عملیة الإ.لھده الملوناتالفوتوتحفیزیةالتي یمكن أن تلعب دورا مھما في عملیتي الفوتوكمیائیة و و
بمكان دراسة ھده العملیة من أجل تحدید العلاقة الأھمیةمن الأساسالفوتوتحفیزیة للملونات على سطح المحفز و على ھدا الإزالة

  .تھإزالو سرعة الملون على سطح المحفز متزازإبین كمیة 
  

بطیئة جدا للملونین إزالةإلىأدت نانومتر254عند بوجود أشعة فوق بنفسجیةالأربعة عبر عملیة الفوتوكمیائیة الملوناتإزالة
لكن قیم . تمت بسرعة كبیرة)BBT , BBP(الملونین كربونیلیین إزالةو على النقیض من دلك )MeO , RMe(أزویكیین 

مما یدل على أن عملیة منخفضةأعطت قیم جد DCOالمتمثلة في قیم minéralisation)(للملونات الأربعةالمعدنة
ھده الدراسة أیضا حددت أن .الملوثاتحقیقیة لھده إزالةإلىلا تودي نانومتر254عند بوجود أشعة فوق بنفسجیةالفوتوكمیائیة 

كما أن ھده السرعة تتعلق بصفة . الضوئيالإشعاعبزیادة شدة كذلكالملونات و تركیزبانخفاضھده الملونات تزداد إزالةسرعة 
بشكل كبیر الإزالةتسریع إلىتؤدي H2O2المؤكسد إضافة. الإزالةكبیرة بدرجة الحموضة مع أفضلیة للوسط القاعدي في عملیة 

كما أن المعدنة لھده العملیة بوجود المؤكسد لتر/مول2−10قیاسیة عند تركیز المؤكسد عندإزالةمع 15جدا في وقت قصیر حوالي 
.الملوناتلإزالةأعطت معدنة جد عالیة مما یحدد أن ھده العملیة جد فعالة 

  
متزاز الملونات إو الثانیةالملونات المدروسة على المحفزین المستعملین وفق حركیة من الدرجة تزازمإتظھر الدراسة الحركیة 

العملیاتالملونات الأربعة عن طریقلإزالةتظھر الدراسة المقارنة . Lمن نوع  Langmuirالأربعة یكتب وفق نمودج
ھده إزالةبشكل كبیر على فاعلیة تؤثرأن الصیغة العامة الجزیئیة للملونات PC500و P25بوجود المحفزین الفوتوتحفیزیة 

أن عملیة المقاسة تؤكدDCOقیم . في ظروف المختلفة التي تمت دراستھاPC500ھو أكثر فعالیة من P25المحفز . الملونات
في خضم ھده . (minéralisation)الكلیةتمعدنعملیة الحتى من الملوثات ؤدي إلى خفض المواد العضویة تالفوتوتحفیزیة 

و الأنیونات غیر H2O2، المحفزات، درجة الحموضة ، ونوع و تركیز الملوناتتركیز :كل منتأثیرالدراسة تم مناقشة 
CL−،HCO3(العضویة 

CO3و−
علاقة محتملة لأيالتطرق متاكمPC500و P25حفزین المستعملینفي وجود كل من الم) −2

تم فحص تأثیر الطاقة كما عند كافة الشروط المخبریة المدروسةزالة الملونات المختارة إالفوتوتحفیزیة على ة یمتزاز و فاعلالإبین 
(P25بوجود المحفزین نانومتر و365فوق بنفسجیة عند كأشعة بدیلة عن الأشعةالفوتوتحفیزیةالشمسیة على  TiO2وPC500

و ھده الحركیة تخضع لنودج الملونات الأربعة تتبع حركیة من الدرجة الأولىإزالة:التالیةالدراسة أفضت إلى النتائج .)
.Langmuir-Hinshlwoodھده الملونات تتعلق بشكل كبیر بدرجة الحموضة إزالةpH قیاسیة في أوساط حمضیة لكل إزالةمع

بشكل یحسن بتركیزات منخفضة H2O2المؤكسد وجود. BBTلإزالة و في أوساط قاعدیة بالنسبة MeO, RMe, BBPمن 
. ھده الملوناتیقلل بشكل ملحوظ كفاءة إزالة NaHCO3و NaCl ،Na2CO3إضافة أملاح مثل . ھده الملوناتإزالةحركیة كبیر 

.من ضوء الأشعة فوق البنفسجیة المستعملةزالة اللون و تمعدن من المركبات لإأشعة الشمس أكثر كفاءة  
  

محفزال؛الفوتوتحفیزیة الامتزاز ؛الفوتوكمیائیة ؛؛ صناعة الغزل والنسیج ؛الملون:الرئیسیة الكلمات



Abstract

This study allows us to confirm the influence of the chemical structure of organic dyes on the 
effective of their photochemical degradation using (UV-C) at 254 nm and photocatalytic 
degradation at 365 nm (UV-A/TiO2 with two different types crystal (TiO2 Degussa-P25 and 
Millennium-PC500)). The four dyes chosen in this study are widely used in industry and are 
grouped under two types: azo compounds (methyl orange (MeO), methyl red (RMe)), 
triphenylmethanes (bromophenol blue (BBP) and bromothymol blue (BBT)). These dyes have 
different chemical structures and different substituents, which gives a significant impact on their 
reactivity depending the photochemical or photocatalytic processes used, the reaction pathways 
of degradation and the type of by-products of degradation. Adsorption is the first step in the 
process of photocatalytic degradation of an organic molecule on the surface of TiO2, it was 
studied to explain the behavior of some couples photocatalyst/organic compound during the 
photocatalytic degradation.

The photochemical degradation of the four dyes using UV at 254 nm resulted to a slow 
decolorization of the substrates for the two azo dyes (MeO and RMe) which is not the same for 
the two carbonyl dyes (BBP and BBT) where the speed rate is more important. However, the 
COD values showed a relatively very low rate of mineralization, which means that the dyes 
studied photochemical process, did not lead to significant mineralization. The results also 
showed that the degradation rate increases with the decrease of the dye concentration. An 
improvement on the rate degradation was observed also when the intensity of the UV light 
increased.  Decolorization of the four dyes studied depends on the variation of pH. Process 
efficiency can be increased by adding an oxidant as (H2O2) in the solution, to accelerate the 
degradation we obtained higher yields after 15 minutes of irradiation at a concentration of H2O2

10-2 mol l-1, with the highest for the four dyes studied at this concentration. This results show that 
the photochemical process in the presence of oxidizing hydrogen peroxide at 254 nm (UV/H2O2) 
was effective for the complete degradation of dyes.

The adsorption kinetic study of the studied dyes shows that the adsorption mechanism over the
two selected catalysts is described by a second pseudo-order kinetic and the dyes adsorption 
isotherms were found favorable by the Langmuir approach. The comparative study of the 
photocatalytic degradation of aqueous solutions of MeO, RMe, BBP, BBT dyes shows that the 
molecular formula of the dyes may be a determining factor influencing the degradation rate. The
P25 catalyst is more effective than the PC500 at different operating conditions studied. The COD
values measured confirm that the photocatalytic process leads to the reduction of the organic 
matter until the mineralization of contaminants. The effect of the initial dye concentration, 
solution pH, the type and the photocatalyst concentration, electron acceptor such as H2O2 and
inorganic anions (Cl−, HCO3

− and CO3
2−) in the presence of both catalysts are discussed. The 

effect of solar energy on the photocatalytic decomposition of dyes and the correlation with the 
adsorption was examined. The disappearance of substrates follow a pseudo-first order kinetics 
and Langmuir- Hinshelwood model is well suited to describe the kinetics of photocatalytic 
disappearance of these dyes. The evolution of apparent rate constant Kapp as a function of pH
indicates that it plays an important role on the kinetics of the dyes degradation. The degradation 
efficiency of MeO, RMe, BBP was found to increase at acidic medium, however the reaction of 
degradation of BBT increase at alkaline medium. The presence of low H2O2 concentrations 
improves the kinetics of photocatalytic disappearance dyes until an optimum. Addition of salts 
such as NaCl, Na2CO3 and NaHCO3 significantly reduces decolorization efficiencies. The 
sunlight has been found more efficient for decolorization and mineralization of model 
compounds than the UV light.

Keywords: Dye; Textile industry; photochemical; Adsorption; Photocatalysis; Catalyst 



Résumé

Cette étude nous a permet de mettre en évidence l'influence de la structure chimique des colorants 
organiques sur l'efficacité de leur dégradation photochimique (UV-C) à 254 nm et 
photocatalytique à 365 nm (UV-A/TiO2 sous deux différents types cristallins (le TiO2 Degussa-
P25 et le Millenium-PC500)). Les quatre colorants choisis dans cette étude sont largement utilisés 
dans l’industrie et se regroupent sous deux types: azoïques (le méthyle orange (MeO) et le rouge 
de méthyle (RMe)), et triphénylméthanes (le bleu de bromophénol (BBP) et le bleu de 
bromothymol (BBT)). Ces colorants ont des structures chimiques et des substituants différents, ce 
qui a eu un impacte important sur leurs réactivités vis-à-vis du processus photochimique et 
photocatalytique, leurs chemins réactionnels de dégradation ainsi que le type des sous produits de 
dégradation. L'adsorption est la première étape du processus de dégradation photocatalytique 
d'une molécule organique à la surface du TiO2, son étude a permis d'expliquer le comportement de 
certains couples photocatalyseur/composé organique lors de la dégradation photocatalytique de 
ces derniers. 

La dégradation photochimique des quatre colorants par UV à 254 nm a conduit à une décoloration 
lente du substrat pour les deux colorants azoïques (MeO et RMe) contrairement aux deux 
colorants carbonyles (BBP et BBT) dont la vitesse de décoloration est plus importante. 
Cependant, les valeurs de la DCO montrent un taux de minéralisation relativement très faible, ce 
qui signifie que le procédé photochimique des colorants étudiés ne conduit pas à une 
minéralisation importante de ces composés. Les résultats montrent également que, le taux de 
dégradation  augmente avec la diminution de la concentration du colorant. Une amélioration de la 
vitesse de décoloration lorsque l’intensité de la lumière UV augmente a été également observée.  
La décoloration des quatre colorants étudiés dépend de la variation du pH. L'efficacité du procédé 
peut être augmentée par l’ajout d'un oxydant (H2O2) dans la solution, ce qui permet d'accélérer la 
dégradation et d'obtenir des rendements plus élevés au bout de 15 minutes d’irradiation pour une 
concentration en H2O2 de 10−2 mol L-1, avec des taux de minéralisation plus élevés pour les quatre 
colorants étudiés à cette concentration de H2O2. Ceci montrent que le procédé photochimique en 
présence de l’oxydant du peroxyde d’hydrogène à 254 nm (UV/H2O2) est efficace pour la 
dégradation complète des colorants. 

L’étude cinétique de l’adsorption des colorants étudiés montre que le mécanisme d’adsorption sur 
les deux catalyseurs choisis est décrit par une cinétique du pseudo-second-ordre et que les 
isothermes d'adsorption des colorants sur les deux catalyseurs sont de type L (Langmuir). L’étude
comparative de la dégradation photocatalytique des solutions aqueuses des colorants MeO, RMe, 
BBP, BBT, montre que la structure moléculaire des colorants affecte leur activité 
photocatalytique. Le catalyseur P25 est plus efficace que le PC500 dans les différentes conditions 
opératoires étudiées. Les valeurs mesurées de la DCO confirment que le procédé photocatalytique 
conduit à la diminution de la teneur en matière organique jusqu’à la minéralisation des polluants. 
L’influence de certains paramètres opératoires tels que: la concentration initiale du colorant, le pH 
de la solution, le type et la teneur du catalyseur, l’ajout du peroxyde d’hydrogène (H2O2) et les 
anions inorganiques (Cl−, HCO3

− et CO3
2−), ainsi que l’effet de l’énergie solaire sur la dégradation 

photocatalytique des colorants sont étudiés et la corrélation avec l’adsorption a été discutée. La 
disparition de substrat suit une cinétique de pseudo premier ordre et le modèle de Langmuir-
Hinshelwood est bien adapté pour décrire la cinétique de disparition photocatalytique de ces 
colorants. La dégradation des colorants dépend du pH initial de la solution et un maximum est 
observé à pH acide pour les colorants MeO, RMe, BBP et en milieu basique pour le colorant 
BBT. La présence de H2O2 en faibles concentrations améliore la cinétique de disparition 
photocatalytique des colorants jusqu'à un optimum. L'addition des sels comme le NaCl, Na2CO3 et 
NaHCO3 réduit l'efficacité de la décoloration des colorants étudiés. La lumière solaire a été 
trouvée plus efficace pour la décoloration et la minéralisation des composés modèles par rapport à 
la lumière UV. 

Mots-clés: Colorant; Industrie textile; Photochimie; Adsorption; Photocatalyse; Catalyseur
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