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Résumé 

La présente étude est une contribution à l’évaluation des propriétés adsorbantes 

des oxyhydroxydes de fer (Ferrihydrite, Goethite, Hématite) vis-à-vis des ions 

phosphate. Comme application, l’évaluation de la rétention des ions phosphate au 

niveau des sédiments miniers est étudiée. 

La ferrihydrite, la goethite et l’hématite ont été préparées au laboratoire. Les sédiments 

utilisés proviennent d’un site minier situé dans le Nord Est Algérien dans la région 

d’Oum Toub. 

Les oxyhydroxydes de fer préparés et les sédiments prélevés ont été caractérisés par 

DRX, DRIFT, MEB, analyse granulométrique, BET, PZC, ATG et DSC. Les résultats 

obtenus montrent que la ferrihydrite possède la surface spécifique et la taille des 

particules les plus élevées avec la prédominance des micropores. La goethite et 

l’hématite sont caractérisées par la présence de mésopores. Les sédiments sont 

essentiellement constitués de quartz, jarosite, kaolinite, schwertmannite et goethite. 

La fixation des ions phosphate a été étudiée à travers des essais macroscopiques et des 

analyses spectroscopiques. Les essais macroscopiques ont été réalisés en batch afin de 

déterminer les effets des différentes paramètres. Des études d’équilibre et 

thermodynamique ont été réalisées. 

 

Les résultats macroscopiques obtenus montrent que la fixation des ions phosphate sur 

les oxyhydroxydes de fer préparées est fortement liée au pH; elle est significative aux 

pH acides (pH<5). Les capacités de fixation des ions phosphate par les oxyhydroxydes 

de fer suivent l’ordre: Ferrihydrite > Goethite > Hématite. Les paramètres 

thermodynamiques calculés montrent que le processus d’adsorption est endothermique 

dans le cas de la ferrihydrite et exothermique dans les cas de la goethite et de l’hématite.  

Les effets de la présence des ions compétiteurs dépendent de la nature de l’ion et de 

l’oxyhydroxyde de fer. La présence des ions oxalate a un effet sur la fixation des ions 

phosphate sur la ferrihydrite et la goethite. La présence des ions chromate implique un 

effet significatif dans le cas de la ferrihydrite et de l’hématite. Cependant, la présence 

des ions sulfate ne montre d’effet que dans le cas de l’hématite. A pH<7, une 

diminution de la fixation des ions phosphate est enregistrée en présence des ions Cd (II) 

dans le cas de la goethite et de l’hématite. En présence des cations Cu(II), Pb(II) et Cd 

(II) une nette amélioration de la fixation est enregistrée dans le cas de la ferrihydrite à 

pH >7. Dans l’environnement aquatique, la capacité de fixation des ions phosphate par 

les sédiments miniers est en relation avec leur composition. La prédominance des 

oxyhydroxydes de fer amorphes implique une meilleure adsorption. Cependant, celle du 

quartz entraine une diminution du taux de fixation.  

 

Les analyses spectroscopiques (DRIFT) montrent qu’en absence des ions compétiteurs, 

les ions phosphate forment des complexes de sphère interne de symétrie C3v dans le cas 

de la ferrihydrite et des complexes de sphère interne de symétrie C2v dans le cas de la 

goethite et de l’hématite. Les effets de la présence des ions compétiteurs sur le 

mécanisme de fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de fer, dépendent de la 

nature de l’ion et du pH.  En présence de la schwertmannite dans les sédiments 

aquatiques, les ions phosphate s’échangent avec les ions sulfate.  

 

Mots clés: Phosphate, Adsorption, Ferrihydrite, Goethite, Hématite, Sédiments, 

Analyse spectroscopique DRIFT 



Abstract 

The present study is a contribution to the evaluation of the adsorbing properties of 

iron oxyhydroxides (Ferrihydrite, Goethite and Hematite) towards phosphate ions. As 

application, the evaluation of the retention of phosphate by mining sediments was 

evaluated. Ferrihydrite, goethite and hematite were prepared in laboratory. The used 

sediments came from a mining site located in the North-eastern of Algeria in the region 

of Oum Toub. 

The prepared iron oxyhydroxides and sediment samples were characterized by DRX, 

DRIFT, SEM, BET, PZC, TGA, DSC and particles size analysis,. The obtained results 

show that ferrihydrite has the highest surface area and particles size with the 

predominance of micropores. Goethite and hematite are characterized by the presence of 

mesopores. The sampled sediments consist essentially of quartz, jarosite, kaolinite, 

schwertmannite and goethite.  

Phosphate sorption was studied through macroscopics and spectroscopics analysis. The 

macroscopic experiments were carried out in batch in order to determine the effects of 

various parameters. Equilibrium and thermodynamic studies were performed. 

The macroscopic results show that the phosphate ions fixation on the prepared iron 

oxyhydroxides is strongly related to the pH; it is significant at acidic pH (pH <5). The 

phosphate adsorption capacities of the iron oxyhydroxides follow the order: 

Ferrihydrite> Goethite> Hematite. The calculated thermodynamic parameters show that 

the adsorption process is endothermic in the case of ferrihydrite and exothermic in the 

cases of goethite and hematite. The effects of the presence of foreign ions depend on the 

nature of the ion and the iron oxyhydroxide. At pH <7, a decrease in the binding of 

phosphate ions is recorded in the presence of Cd (II) ions in the case of goethite and 

hematite. In the presence of Cu (II), Pb (II) and Cd (II), a clear improvement in the 

binding is recorded in the case of ferrihydrite at pH> 7. In aquatic environment, the 

phosphate uptake by the mining sediments is related to their composition. The 

predominance of amorphous iron oxyhydroxides implies better adsorption. However, 

that of quartz causes a decrease in the fixing rate. 

The spectroscopic analysis (DRIFT) show that in the absence of competitive ions, 

phosphates form inner sphere complexes with the symmetry C3v in the case of  

ferrihydrite and the symmetry C2v in the case of goethite and hematite. The presence of 

chromate and oxalate ions involves a modification of the mechanism of phosphate ions 

retention. In the presence of cations, the formation of ternary complexes is shown in the 

case of ferrihydrite. In mining sediments, phosphate replaces sulphate in shwertmannite.  

. 

 

Keywords: Phosphorus, Adsorption, Ferrihydrite, Goethite, Hematite, Sediment, 

Spectroscopic analysis DRIFT 

 

 

 

 



 ملخص

 

يونات لأ نسبةوكسيهيدروكسيدات الحديد باللأ دمصاصالإ تقييم خصائص مساهمة فيالدراسة  هذه تعتبر

 يونات الفوسفات على الرواسب المنجمية.أتم تقييم تثبيت  ,كتطبيق لعملية التثبيت في البيئة .الفوسفات

منطقة رواسب من ال خدتأ و في المخبر (ثيماتيإو  ثيت، جيوفيريهدريتهيدروكسيدات الحديد )يستم تحضير أك

 لجزائر.لالشمال الشرقي  في برقنسيدي 

 ,MEB جريت تحاليلأوكسيهيدروكسيدات الحديد المحضرة و الرواسب المنجمية ألمعرفة صفات ومميزات  

DRIFT ,DRX, BET ،PZC، DSC ,ATG ه من بيننأتبين  عليها المحصل نتائجال ,وتحليل حجم الجسيمات 

 تمتلك تجويفات من نوعجسيمات  و أكبر كتليةمساحة أكبر  يملك تريهدالفيري ,وكسيهيدروكسيداتالأ

micropores. تجويفات من نوع بوجود ثيماتيالجيوثيت و الا بينما تتميز mésopores .لرواسب المنجميةا ماأ 

 , شويرتمانيث و الجيوثيت. الكاولينيت ساسا من الكوارتز, الجاروسيث,أفتتكون 

 لدراسة العيانية التجاربدمصاص أيونات الفوسفات باستعمال تحاليل عيانية و أخرى طيفية. أنجزت إتمت دراسة 

 جراء دراسات التوازن و الديناميكا الحرارية.إضافة الى إ ،العوامل مختلف تأثير

كل الحالات  في الحموضة بدرجة قويا رتباطاإ يرتبط الفوسفات أيونات دمصاصإأن  العيانية التجارب تبين نتائج

 > تدريهفيري :الترتيب التالي تتبع كسيهيدروكسيدات الحديدالأ دمصاصإ قدرات. pH< 5 عند حيث يكون اقوى

ماصة للحرارة في حالة  دمصاص تكونالحرارية تبين أن عملية الإ الديناميكا عوامل. يماتيثإ > ثيتجيو

بنوع  يتعلقمنافسة اليونات الأر وجود يأثت. ثو الإيماتي ثيتالجيو كل من للحرارة في حالةناشرة  و تدريهالفيري

أيونات الفوسفات  دمصاصانخفاض نسبة إ يؤدي الى. وجود أيونات الكرومات وكسيهيدروكسيدالأالأيونات و نوع 

 و دريثهالفيريفي حالة يؤدي الى الانخفاض وجود أيونات الأكزالات   في حين، الإيماتيث دريث وهالفيريعلى 

نسبة تحسن في  يلاحظ ,pH >7 عند الإيماتيث. في حالة لاحظ فقطي كبريتاتأيونات ال بينما تأثير .ثيتالجيو

 .Cd(II) و Cu, Pb(II)(II) أيوناتوجود ب تدريهيالفيري على الفوسفات دمصاصإ

وجود حيث  هذه الاخيرة, قدرة تثبيت أيونات الفوسفات على الرواسب المنجمية بمكونات تتعلق في البيئة المائية،

 جهةمن جهة, و من  دمصاصقدرة الإ ارتفاعفي الرواسب يؤدي الى  ة غير متبلورال الحديد اتاوكسيهيدروكسيد

 التثبيت. نسبةنخفاض في إلى إيؤدي بكمية كبيرة أخرى وجود الكوارتز 

في  وكسيهيدروكسيدات الحديدأعلى  تثبيت الفوسفات آلية أن تبين (DRIFT)الحمراء تحت الأشعة تحاليل نتائج

في  2vC دريث وهالفيري في حالة 3vCمع التماثل  sphère interneبتكون معقدات تتم  غياب الايونات المنافسة

تثبيت. في وجود ال آلية تغيير الى ؤديي الأكزالات و الكرومات وجود أيوناتيماتيث. الإ و ثيتالجيوحالة 

بوجود الشويرتمانيث,  يحدث و . في الرواسبتدريهالفيري في حالة ة مع الفوسفاتثلاثي اتتشكل معقدتالكاتيونات 

 .كبريتاتالفوسفات مع ايونات ال أيوناتتبادل 

 

 

 تحت الأشعة ،الرواسب المنجمية,اوكسيهيدروكسيدات الحديد  الفوسفات، أيونات ،دمصاصإ :المفتاحیة الكلمات

 الحمراء
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Introduction  

Le phosphore est considéré comme l’un des principaux éléments nutritifs pour la 

croissance des organismes dans la plupart des écosystèmes (Osalo et al., 2013). Il est 

introduit dans l’environnement aquatique par différentes sources ponctuelles, 

principalement par le traitement des eaux usées municipales et industrielles. En général, 

il provient du métabolisme humain, des produits lessiviels et de nettoyage et des rejets 

des industries agro-alimentaires, d’abattoirs, de traitement de surface et d’industries 

chimiques spécialisées….etc. Le phosphore est présent naturellement dans le milieu 

aquatique à de faibles teneurs. Sa concentration naturelle dépasse rarement 0,01mg/L. Il 

est bien connu qu’il est l’un des principaux facteurs responsables de l’eutrophisation des 

eaux de surface (Dable et al., 2008). Ce phénomène a été défini comme un 

enrichissement de l’eau en nutriments. Ce qui a pour conséquence l’accroissement de la 

production d’algues et de macrophytes et la détérioration de la qualité de l’eau. Le 

phénomène d’eutrophisation commence dans une eau lorsque la concentration en 

phosphore est supérieure à 0,1mg/L (Cabanes, 2006).  

Le phosphore apporté aux milieux aquatiques peut, selon sa concentration et les 

caractéristiques du milieu, s’accumuler en quantités élevées dans les sédiments qui 

jouent un rôle important dans son bilan, son métabolisme et sa dynamique (Golterman, 

1988; Klotz et al., 1988; Furumai et al., 1989; Faber, 1992). En zone oxique, les ions 

phosphates peuvent s’adsorber sur des minéraux argileux et sur les oxyhydroxydes de 

fer qui sont très répandus dans les sédiments. La disponibilité du phosphore dans les 

sols et les sédiments dépend de sa spéciation. Le retour des phosphates minéraux à l’eau 

s’effectue par l’intermédiaire de bioréducteurs. 

Plusieurs travaux se sont intéressés à la fixation de l’ion phosphate sur les oxyhydroxydes 

de fer. Cependant,  les études macroscopique (Chitrakar et al., 2006 ; Gao et Mucci, 2001) 

et spectroscopique (Arai et Sparks, 2001; Elzinga et Sparks, 2007 ; Kubicki et al., 2012) 

ont été réalisées séparément et dans différentes conditions; ce qui rend la comparaison difficille. 

En plus, la majorité d’entre eux concernent l’ion seul et aucune étude n’est citée dans la 

littérature combinant les deux apprauches d’analyse en présence d’autres ions.  

L’objectif du présent travail, est l’étude des propriétés d’adsorption des 

oxyhydroxydes de fer synthétisés et naturels vis-à-vis des ions phosphate en absence et 
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en présence des ions compétiteurs à travers des analyses macroscopique et 

spectroscopique. 

Le présent manuscrit est divisé en trois chapitres, dans chaque chapitre, une 

synthèse bibliographique est présentée en premier, suivie par l’expérimentation puis les 

résultats et discussion. Le premier chapitre concerne les oxyhydroxydes de fer. Le 

deuxième chapitre concerne la fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de fer 

préparées et le troisième concerne l’évaluation de la rétention des ions phosphate par 

des sédiments prélevés au niveau d’une mine abandonnée située dans l’Est Algérien.  
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I. 1. Synthèse bibliographique 
I. 1. 1. Généralités sur les oxydes et les oxyhydroxdes de fer 

L’appelation oxyhydroxyde de fer regroupe une grande diversite de phases 

d’oxydes, et d’hydroxydes qu’ils soient cristallisés ou amorphes. La structure unitaire 

de base des oxyhydroxydes de fer est un octaèdre (Fe (O,OH)6), où chaque atome de fer 

est entouré de 6 atomes d’oxygène et/ou de groupements OH (Figure 1).  

 

 

Figure 1: Représentation Schématique d’octaèdre Fe (O,OH)6 (Fedora, 2010) 

Les ions hydroxyle (OH) et/ou oxygène (O-2) sont compactés de façon hexagonale ou 

tétraédrique et forment des couches s’empilant les unes sur les autres. Les octaèdres 

peuvent être liés par leurs sommets, les arêtes ou les faces et les différentes structures se 

composent d’un ensemble structurel d’un ou de plusieurs types de ces liens octaèdres 

(Cornell et Schwertmann, 2003 ; Fortin, 1992). Les différences entre les oxydes et les 

oxyhydroxydes résident dans le mode d’assemblage des unités octaédriques, et dans le 

degré d’oxydation du fer. Le Tableau 1 présente les différents oxydes et 

oxyhydroxydes de fer.   
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Tableau 1: Les oxydes et les oxyhydroxydes de fer (Jolivet et al., 2006; Schwertmann 

et Cornell, 2000; Cornell et Schwertmann, 2003). 

Oxydes /Oxyhydroxydes Formule Couleur Structure Système 

cristallin 

 

Goethite 

 

 

Lepidocracite 

 

 

Akaganeite 

 

 

Ferroxyde 

 

 

 

Hematite 

 

 

 

Maghémite 

 

 

 

Magnétite 

 

 

 

Ferrihydrite 

 

α-FeOOH 

 

 

γ-FeOOH 

 

 

β-FeOOH 

 

 

δ-FeOOH 

 

 

 

α- Fe2O3 

 

 

 

γ- Fe2O3 

 

 

 

Fe3O4 

 

 

 

5Fe2O3.9H2O            

ou 

Fe5HO8.4H2O 

 

 

Marron-rouge 

jaune 

 

Rouge-jaune 

 

 

Marron jaune 

 

 

Rouge marron 

foncé 

 

 

Rouge 

 

 

 

Rouge-marron 

 

 

 

Noir 

 

 

 

Rouge maron 

foncé 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Orthorhombique 

 

 

Orthorhombique 

 

 

Tétraédrique 

 

 

Hexagonal 

 

 

 

Hexagonal ou 

Rhombohédrique 

 

 

Cubique ou 

tétraédrique 

 

 

Cubique 

 

 

 

Hexagonal 
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La famille des oxydes et oxyhydroxydes de fer est caractérisée par la variété des 

interconversions possibles entre les différentes phases. Ces interconversions jouent un 

rôle important dans les transformations dans les environnements naturels (Cornell et 

Schwertmann, 1996).  

Dans des conditions appropriées, chaque oxyde de fer peut se transformer au moins en 

deux autres. On trouve une grande variété d’oxydes de fer, formés à partir d’un 

hydroxyde précurseur commun (Fe(OH)3, xH2O) rapidement transformé dans la gamme 

de pH des eaux naturelles en ferrihydrite (Fe5HO8, 4H2O), qui évolue par vieillissement 

vers des espèces plus cristallisées (Devallois, 2009). Le schéma présenté dans la Figure 

2 résume les principales méthodes de synthèse et de transformation des oxydes et 

oxyhydroxydes de fer.  

 

Figure 2: Présentation schématique des voies de transformation dans la famille des 

oxydes et oxyhydroxydes de fer (Schwertmann et Cornell, 2000; Cudennec et Lecerf, 

2003; Weckler et Lutz, 1998).  
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La Figure 3 représente le diagramme potentiel-pH du système fer-eau. Il traduit 

l’existence de deux composés solides stables dans l’eau, la magnétite (Fe3O4) et la 

goethite FeOOH qui sont couramment observées sur les matériaux ferreux enfouis. 

Généralement, dans les conditions des eaux naturelles, la goethite reste la forme 

prédominante. L’hématite est plus stable thermodynamiquement que la goethite, mais 

l’énergie de transformation de la goethite en hématite est faible. Par conséquent on peut 

trouver, selon les conditions, soit l’un ou l’autre de ces composés (Duc, 2002).  

 

 

Figure 3: Diagramme potentiel - pH du système fer-eau (Duc, 2002) 

I. 1.2. Présence des oxyhydroxydes de fer dans l’environnement 

Les oxyhydroxydes de fer sont très répandus dans la nature. Dans les sols, ils 

contribuent à leur coloration. A température ambiante, la goethite et l’hématite sont 

stables, l’une ou l’autre de ces formes apparaissant suivant le degré d’humidité, alors 

que la 1épidocrocite et la ferrihydrite se retrouvent surtout dans les sols mal drainés, ou 

il y a présence des ions Fe(II) dissous (Duc, 2002; Birnie et Paterson, 1991). Les ions 

Fe3+ peuvent être substitués par d’autres cations de rayons ioniques voisins. L’impureté 

la plus présente est l’ion Al3+qui peut se substituer au cation Fe3+ jusqu’à un rapport 

d’un à trois sites octaédriques dans la structure (Paskiewicz, 2006).   
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Dans les sédiments, les oxyhydroxydes de fer sont généralement mal cristallisés, tels 

que la ferrihydrite qui se forme par précipitation à partir d’une solution riche en fer et la 

schwertmannite dans les sédiments contaminés par les effluents miniers (Chaguer, 

2013). En milieu marin, les oxyhydroxydes de fer sont principalement identifiés dans 

les nodules ou couches de ferromanganèse se formant à l’interface sédiment/eau, 

généralement suite à des processus diagénétiques (Fortin, 1992). Dans les milieux 

fluviaux, les oxyhydroxydes de fer sont amorphes ou peu ordonnés, comme la 

ferrihydrite et la ferroxyhite (Childs et al., 1982). 

I. 1. 2. 1. La Ferrihydrite 

La ferrihydrite est un oxyhydroxyde de fer (III), de structure désordonnée, 

rencontré couramment dans le milieu naturel. Elle est thermodynamiquement instable 

par rapport à la goethite et à l’hématite. C’est un matériau nanocristallin intrinsèque. Elle 

est souvent un précurseur important pour la formation des oxyhydroxydes comme la 

goethite (α-FeOOH) et l’hématite (α-Fe2O3) (Cornell et Schwertmann, 2003). Les 

valeurs du produit de solubilité de la ferrihydrite (pKsp) sont dans le domaine de 37~39 

(Namryong, 2007). 

Deux principaux types de ferrihydrite connus dans la littérature sont nommés selon le 

nombre de raies de diffraction observé sur leur diffractogramme de rayons X: deux-line 

(Fh2) et six-line (Fh6). Ce dernier possède une structure cristalline ordonnée à plus 

longue distance que la Fh2 (Cornell et Schwertmann, 2003; Michel et al., 2007 dans 

Adra, 2014). La différence structurelle  principale entre FH2 et FH6, est la taille des 

domaines de diffraction cohérente (Drits et al., 1993 dans Adra, 2014). La formule 

essentielle de la ferrihydrite (Fe
5
HO

8
.4H

2
O)  a été suggérée initialement par Towe et 

Bradley (1967). Cinq propositions alternatives des formules sont: 5Fe
2
O

3
.9H

2
O, 

Fe
6
(O

4
H

3
)
3 

(Chukhrov et al., 1973), Fe
2
O

3
.2FeOOH2.6H

2
O, Fe

4
(O,OH,H

2
O)

12 
pour la 

variété de la ferrihydrite 2-line, et Fe
4.6

(O,OH,H
2
O)

12
 pour la ferrihydrite de type 6-line 

(Eggleton et al., 1988). En générale la ferrihydrite se produit principalement dans les 

roches non consolidées, les sources contenant du fer, les drainages miniers acides, les 

minerais de marais et les eaux des lacs et des sols (Cornell et Schwertmann, 2003). En 

milieu aqueux, la ferrihydrite précipite lorsqu’il y a une oxydation des ions ferreux en 
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ions ferrique  ou par neutralisation rapide d’un milieu acide contenant des ions Fe3+. 

Grâce à son abondance dans la nature, sa grande surface spécifique et sa réactivité de 

surface, elle joue un rôle important dans l’environnement pour la séquestration des 

polluants organiques et inorganiques par adsorption ou coprécipitation (Waychunas et 

al., 1993; Mikutta et al., 2010). Dans le milieu naturel, l’incorporation d’impuretés, 

telles que le silicium, l’aluminium, le manganèse ou les molécules organiques durant la 

précipitation tend à réduire la croissance des nanoparticules de ferrihydrite et à retarder 

sa conversion en oxydes plus cristallins (Cornell et Schwertmann, 2003; Jones et al., 

2009). Ces impuretés peuvent potentiellement affecter sa structure, sa stabilité, la taille 

de ses particules, ses propriétés d’agrégation et sa réactivité de surface (Adra, 2014). 

La Ferrihydrite est compatible avec une structure d’une seule phase avec un groupe 

d’espace P63mc (a=5.95A˚, c=9.06A˚) (Mikutta et al,. 2010). Sa structure de base est 

vue comme un arrangement hexagonal d’atomes d’oxygène, soit une structure similaire 

à celle de l’hématite. Elle en diffère par la présence de molécules de H2O et de 

groupements OH occupant 1a position des atomes d’oxygène dans la structure de 

l’hématite (Namryong, 2007). La structure idéale de la Ferrihydrite est constituée de 

trois types de sites Fe (Fe1, Fe2, Fe3). Généralement tous les ions Fe (III) à l’intérieur 

des cristaux de la ferrihydrite sont octaédriquement coordonnés (Manceau et Gates, 

1997 dans Adra, 2014). Cependant, la présence de certains ions Fe (III) avec une 

coordination inférieure à 6 a été suggérée (Namryong, 2007). Les deux premiers types 

d’ions Fe (respectivement 60% et 20%) sont hexa-coordonné,  les octaèdres Fe1 sont 

fixés ensemble par trois octaédrique Fe2. Le dernier type Fe3 (20%) a une coordinence 

tétraédrique. Quatre types d’oxygènes peuvent être distingués (O1, O2, O3  et O4). Seul 

O1 est lie à un proton H+, les trois autres oxygène sont liés aux atomes de fer (Pinney et 

al., 2009 dans Cismasu et al., 2012). 

Il a été proposé un modèle qui décrit la ferrihydrite comme une seule phase contenant 

peu de lacunes et environ 20% de fer en coordinence tétraédrique (Michel et al., 2007, 

2010) dans Cismasu et al., 2012). En utilisant une méthode d’analyse structurale 

appropriée aux composés très mal cristallisés (WAXS-PDF: Wide angle X-ray 

scattering–Pair distribution Function), ces mêmes auteurs ont montré que la différence 

entre ces deux variétés (FH2 et FH6) étant liée à la taille des particules et à des 

relaxations locales. D’autre part, il a été conclu que la structure de la ferrihydrite se 
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compose de chaînes dans lesquelles les octaèdres de Fe (III) sont reliés par des arêtes 

communes, formant de courtes chaînes doubles et qu’avec l’augmentation du temps de 

vieillissement, les chaînes dioctaédriques s’allongent et deviennent plus abondantes, et 

ce lient à d’autres chaînes par les sommets, impliquant la croissance des cristaux 

(Waychunas et al., 1993). Les résultats de la microscopie électronique à transmission à 

haute résolution (HRTEM) ont montré que FH6 apparaît comme un monocristal avec un 

contour hexagonal et un ordre interne appréciable, et que ces deux caractéristiques sont 

moins bien démontrées dans la variété de la ferrihydrite 2-line (Janney et al., 2000).  

La transformation de la ferrihydrite à la goethite est une nucléation/cristallisation simple 

en solution. La goethite résulte de la dissolution de la ferrihydrite suivie par la 

nucléation et la précipitation de l’oxydroxyde cristallin. La formation de l’hématite 

s’effectue par une déshydratation et un réarrangement atomique interne de la 

ferrihydrite (Cornell et Schwertmann, 1996; Cornell et Schwertmann, 2003). Les 

principales transformations de la ferrihydrite sont résumées dans le Tableau 2.  

 

Tableau 2: Transformation de la ferrihydrite (Cornell et Schwertmann, 2003). 

Type de transformation Produit Milieu préféré 

Déshydratation   thermique  

déshydroxylation 

Hématite / Maghémite 
 

Gas/Vide 

Dissolution/ reprécipitation 

 

Goethite Solution aqueuse 

(pH 4-11) 

Dissolution/ reprécipitation 

 

Akaganite Milieu acide, présence de 

Chlorure 

 

Dissolution/ reprécipitation Lépidocrocite Présence de Cystéine 

(pH6) 

 

Agrégation /Cristallisation  

 

Hématite 

 

Solution Aqueuse 

 (pH 6-8) 

 



Chapitre I.1                                                                       Oxydes et Oxyhydroxydes de fer                     

 

10 

 

I. 1. 2. 2. La Goethite  

La goethite (α -FeOOH) est le polymorphe α de l’oxyhydroxide de fer (III), elle 

est très rare en cristaux isolés, les cristaux séparés sont presque toujours réunis en 

agrégats aciculaires, fibreux, foliacés ou écailleux. Sa couleur est normalement jaune-

brun dans les masses compactes, de brun jaunâtre à jaune-ocre dans les variétés 

terrestres. Au laboratoire, la goethite est une poudre sèche jaune ocre à brune, elle se 

forme directement dans des systèmes de Fe(III) par hydrolyse d’un sel ferrique et par 

oxydation et précipitation contrôlée de solutions aqueuses de fer (II). Indirectement, elle 

se forme via le vieillissement de la ferrihydrite. La goethite occupe une place importante 

dans la famille des oxydes et hydroxydes de fer. C’est un oxyhydroxyde de fer commun 

dans les sols, elle est prédominante dans les jeunes dépôts sédimentaires et abondante 

dans les sols terrestres, les sédiments, les minerais de fer et dans les produits  

d’altération de roches (Rusch, 2010). La genèse de la goethite peut emprunter plusieurs 

voies: elle se forme notamment dans les dépôts marins hydrothermaux, par 

recristallisation progressive de la ferrihydrite et par altération d’autres minéraux 

ferreux/ferriques (Krehula et al., 2005). Les goethites naturelles contiennent différents 

cations métallique et des impuretés incorporées dans la structure cristalline comme 

conséquence du processus géochimiques (Krehula et al., 2005). Elles contiennent 

souvent de l’aluminium (Norrish et Taylor, 1961; Torrent et al., 1980). 

Les particules de α-FeOOH synthétique sont utilisées comme un matériau de départ 

pour obtenir des particules aciculaire de la maghémite (γ-Fe2O3) via la magnétite 

(Fe3O4) comme phase de transition. En parallèle, il arrive souvent que l’hématite et la 

magnétite se forment en combinaison avec la goethite (Krehula et al., 2005).  

La goethite (α-FeOOH) cristallise dans le système orthorhombique, le plus souvent en 

prismes, parfois très allongés et striés verticalement, moins fréquemment en formes 

aplaties, constituées de fines tablettes. Elle appartient au groupe d’espace Pnma ((Z= 4), 

a = 9.95 Å,   b = 3.01 Å, et c = 4.62 Å) (Cornell et Schwertmann, 2003). Sa structure 

peut aussi être vue comme un arrangement hexagonal compact hc (ABA) légèrement 

déformé par un glissement relatif des plans successifs d’atomes d’oxygène et d’OH 

dans lequel les atomes de fer occupent une cavité octaédrique sur deux et avec tous les 

atomes localisés sur des plans miroirs. Par conséquent, on rencontre deux types 
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d’atomes d’oxygène, O1 et O2 ; liés à trois atomes de fer et également un atome 

d’hydrogène pour les O2 tandis que les O1 n’établissent qu’une liaison hydrogène (Yang 

et al., 2006; Schwertmann et Cornell, l991 dans Ruch, 2010). La goethite montre une 

structure de base composée de doubles chaînes d’octaèdres où  Fe occupe la position 

interne, parallèles à l’axe c et reliées entre elles par les sommets des octaèdres. La 

structure tridimensionnelle  est construite à partir d’octaèdres légèrement distordus 

(FeO3(OH)3) formant des tunnels qui s’étendent suivant la direction (010) et où sont 

placés les atomes d’hydrogène. Chaque «octaèdre» est relié à huit octaèdres voisins par 

quatre arêtes et quatre sommets; les atomes d’oxygène se trouvent dans un 

environnement pseudo-tétraédrique avec liaison hydrogène entre O et H (Schwertmann 

et Cornell, l991; Rusch, 2010).  

La goethite est antiferromagnétique, sa température de Néel qui correspond au passage 

de l’antiferromagnétique est TN= 400K. Sa masse volumique est 4,26 g.cm-3, sa dureté 

sur l’échelle de Mohs est 5-5,5 et son pKsp est 41 (Rusch, 2010; Forsyth et al., 1968; 

Bocquet et Kennedy, 1992). 

I. 1. 2. 3. L’Hématite 

L’hématite est un oxyde de fer (III) de formule (α-Fe2O3). De couleur noir à 

reflets métalliques, Elle est rouge-orange. C’est un minerai dur, très abondant dans la 

nature, on la trouve aussi bien à l’état massif qu’à l’état de fine dispersion. Elle est 

souvent le produit de vieillissement de 1a ferrihydrite ou d’oxyhydroxydes de fer 

cristallins, comme la goethite (Schwertmann et Cornell, 1991; Delamare, 1987). 

L’hématite est le principal minerai de fer exploité dans le monde; elle se retrouve 

principalement dans les formations de fer métamorphisées, où elle remplace souvent la 

magnétite (Dupuis et Beaudoin, 2007). L’hématite est constituée uniquement d’ions 

oxygène O-2 et d’atomes de fer trivalent Fe3+. Sa structure est de type corindon (α-

AI2O3) que l’on peut décrire soit dans le système rhomboédrique, soit dans le système 

hexagonal consistant en des couches d’octaèdres [FeO6] liées par des faces et des arêtes. 

Dans le système hexagonal, les ions oxygène sont arrangés en un assemblage hexagonal 

compact et deux tiers des sites octaédriques sont occupés par les ions fer trivalents (El 

Mendili, 2011); chaque atome de fer est entouré de 6 oxygènes et chaque atome 

d’oxygène est entouré de 4 ions ferriques. La mise en commun des électrons est faite 
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grâce à la petite distorsion des octaèdres causée par le déplacement régulier des ions de 

fer. La distorsion et l’absence de liaison hydrogène conduisent à une structure compacte 

(Benoit, 2007). L’hématite appartient au groupe d’espace R3̅c ; les paramètres de maille 

donnés dans une maille hexagonale sont: a: 5,0346 Å, c: 13,752 Å et Z: 6 (Cornell et 

Schwertmann, 2003).  

L’hématite est conductrice de type n dans lequel la diffusion anionique est largement 

prédominante. C’est un oxyde stable jusqu’à 1500K puis réducteur selon l’équation 

(Hammoum, 2012):                       3Fe2O3   →  2Fe3O4   +1/2O2 

Elle est antiferromagnétique, sa température de Néel est TN=950K~955K (Bødker et 

al., 2000; Meillon,1996). La valeur de  pKsp de l’hématite est de 43 (Namryong, 2007). 

L’hématite est l’oxyde de fer le plus stable thermodynamiquement (Cornell et 

Schwertmann, 1996 ; Morrish, 1994). En raison de sa stabilité et de sa non-toxicité, elle 

a été intensivement utilisée pour différentes applications comme les fabrications des 

capteurs de gaz, les batteries rechargeables, les catalyseurs, les pigments et les 

dispositifs magnétiques et dans le domaine du traitement des eaux usées (El Mendili, 

2011). 

Le mécanisme de formation de l’hématite à partir de la ferrihydrite dans les 

systèmes aqueux est fondamentalement différent de celui de la transformation à l’état 

solide par le chauffage à sec (Cornell et Schwertmann, 2003 ; Cornell et Schwertmann, 

1996 dans Namryong, 2007). La transformation de la ferrihydrite en hématite intervient 

dans les zones de pH correspondant à la solubilité minimale de l’oxyde, défavorisant 

ainsi les équilibres de dissolution-cristallisation. La cristallisation de l’oxyde résulte de 

la déshydratation du gel et des réarrangements structuraux. Ce mécanisme est 

clairement mis en évidence par des études EXAFS (Combes et al., 1990 dans Jolivet, 

1994) de l’évolution de gels ferriques précipités à pH 6,5 à température ambiante et 

vieillis à 92°C (Jolivet, 1994). La cristallisation des gels ferriques en hématite résulte 

ainsi d’une transformation à l’état solide initiée par le partage de faces d’octaèdres, lui-

même favorisé par un processus d’agrégation et de déshydratation du solide (Fischer et 

Schwertmann, 1975 dans Jolivet, 1994). La désagrégation de l’hématite commence avec 

la croissance de cristaux aciculaires de la goethite le long des marches des faces (0001). 
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Quand ces cristaux deviennent plus nombreux, ils s’agrègent en sphères qui forment des 

rangées le long des directions cristallographiques (Bedarida et al., 1973). 
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I. 2. Matériel et Méthodes 

I. 2. 1. Préparation des oxyhydroxydes de fer  

Les oxyhydroxydes de fer sont synthétisés selon les méthodes de Schwertmanne 

et Cornell (2000). La Figure 4 présente le protocole expérimental de la préparation des 

trois oxyhydroxydes de fer. 

 

Figure 4 : Protocole expérimental de la préparation des oxyhydroxydes de fer 

I. 2. 1. 1. Préparation de la ferrihydrite 

La ferrihydrite 2-Line est une phase métastable qui se forme dans des solutions 

fortement sursaturées en fer (III), et ou la nucléation est favorisée vis-à-vis de la 

croissance et des processus de dissolution-recristallisation (Adra, 2014). 

Dans la présente étude, la ferrihydrite est préparée en dissolvant 40g de Fe (NO3)3.9H2O 

dans 500ml d’eau distillée en présence de quelque goûtes de HNO3 puis en ajoutant 

330ml de NaOH (1N) jusqu’ à pH 7-8 sous agitation magnétique. La suspension formée 

est filtrée, le solide récupéré est lavé à l’eau distillée puis séché à l’aire libre et à 

température ambiante afin d’éviter toute transformation pouvant altérer sa nature. 

L’oxyhydroxyde de fer formé est brun rouge (Figure 5a). 
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I. 2. 1. 2. Préparation de la goethite 

            Le processus généralement utilisé au laboratoire pour préparer la goethite est 

celui qui transite par la ferrihydrite ou un précipité peu cristallisé d’oxyhydroxyde de fer 

(III). Des cristaux de goethite peuvent être obtenus par vieillissement suite à l’hydrolyse 

d’une solution de nitrate de fer (III) à partir de cristaux extrêmement petits qui se sont 

formés durant l’hydrolyse lente de la solution.  

Dans notre étude nous avons préparé la goethite (α-FeOOH) à partir d’une solution de 

Fe(NO3)3.9H20 (1M) par addition de NaOH (5M) dans une fiole  en polyéthylène de 2L. 

La solution est vieillit pendant 60 heures à 70°C. Dans ce cas, la goethite précipite 

directement en solution par un processus de nucléation et croissance des cristaux. La 

suspension obtenue est filtrée et lavée plusieurs  fois avec de l’eau distillée. La goethite 

préparée est séchée a l’air libre et à température ambiante, le solide formé est jaune 

foncé (Figure 5b).  

I. 2. 1. 3. Préparation de l’hématite  

L’hématite peut être synthétisée de trois manières: la première méthode requiert la 

déshydratation thermique d’un oxy-hydroxyde précurseur, comme la goethite. La 

seconde méthode consiste à hydrolyser une solution acide de Fe(III) à pH 1-2, puis la 

porter à 100°C. La dernière méthode est une transformation thermique de la ferrihydrite 

en solution (Duc, 2002). 

Dans notre cas, nous avons synthétisé l’hématite selon la troisième méthode. L’hématite 

est préparée à partir d’une solution de Fe (N03)3. 9 H20 (0,2M) par ajout d’une solution 

de NaOH (1M) jusqu’à pH 8 sous agitation magnétique. La solution est vieillit à 98°C 

pendant 72 heures. La suspension formée est filtrée, puis le solide récupéré est lavé à 

l’eau distillée puis séché à l’aire libre, le solide formé est rouge (Figure 5c). 

 

Figure 5: Photographies des oxyhydroxydes de fer préparées (Ferrihydrite (a), Goethite 

(b), Hématite (c)) 
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I. 2. 2. Caractérisation des oxyhydroxydes de fer préparés 

I. 2. 2. 1. Caractérisation minéralogique 

Analyse par Diffraction des rayons X (DRX) 

          La diffraction des rayons X permet de déterminer la nature des phases cristallisées 

présentes dans un échantillon. Cette technique consiste à irradier un échantillon à l’aide 

d’un faisceau de rayons X sous un angle θ puis à mesurer l’intensité diffractée en 

fonction de l’angle 2θ (Figure 6). 

Le principe de la diffraction des rayons X est basé sur la loi de Bragg dont l’équation 

est: 2dhklsinθ = kλ.  

dhkl : Distance inter-réticulaire, entre deux plans cristallins numérotés  

selon les indices hkl de Miller;   

                  θ: Demi-angle de déviation; k est l’ordre de diffraction;  

                  λ: Longueur d’onde des rayons X; 

 

Figure 6: Schéma de principe de la diffraction des rayons X (Skoog et al., 2003) 

Les expériences de diffraction des rayons X sont effectuées sur un diffractomètre à 

poudre de type Thermo Electron ARL’XTRA. L’appareil est équipé d’une anticathode 

de cuivre (Radiation CuKα, λ= 1,5406 A). Afin d’obtenir une bonne résolution, des 

enregistrements lents sont réalisés à température ambiante avec un pas de 0,05° (2θ).  
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Analyse spectroscopique infrarouge (DRIFT) 

 

La spectroscopie d’absorption (IR) est une méthode physique rapide, économique 

et non destructive, couramment utilisée en analyse structurale. L’absorption des 

rayonnements infrarouges résulte du changement des états vibrationnels et rotationnels 

d’une liaison moléculaire. La radiation provenant d’une source infrarouge qui passe à 

travers un échantillon est absorbée selon la structure et la composition de l’échantillon. 

La présence de pics d’absorbance à certaines longueurs d’onde indique la présence de 

groupements fonctionnels dans le composé, tandis que l’intensité de l’absorbance 

dépend de la concentration de ces groupements (Niemantsverdriet, 1995). 

Les spectres IR des trois oxyhydroxydes de fer étudiés sont enregistrés par la technique 

dite DRIFTS (Diffuse Reflectance Infrared Fourier Transform Spectroscopy) dans un 

domaine de nombre d’ondes compris entre 4000 et 600 cm-1 à l’aide d’un spectromètre 

de type Thermo scientific Nicolet iS10.  

Le mode par réflexion diffuse permet de travailler directement sur la poudre qui est 

traversée par le flux réactionnel. La radiation incidente est collectée par un miroir 

ellipsoïdal et envoyé vers le détecteur (Figure 7).  

 

Figure 7 : Schéma de principe de la réflexion diffuse par transformée de Fourier 

(Niemantsverdriet, 1995) 
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Le spectre d’absorption infrarouge est décrit par la fonction de Kubelka-Munk : 

𝐾

𝑆
=  

(1 − 𝑅∞)2

2 𝑅∞
 

K: Coefficient d’absorption (fonction de la fréquence ν) 

S: Coefficient de diffusion 

R∞: Réflectivité d’un échantillon d’épaisseur infinie, mesurée en fonction de la 

fréquence ν. 

Si le coefficient de diffusion ne dépend pas de la fréquence infrarouge, la fonction de 

Kubelka-Munk transforme le spectre R∞(ν) en un spectre d’absorption K(ν). 

Dans la présente étude, les échantillons contenant les oxyhydroxydes de fer préparés et 

du KBr sont préparés. Les analyses sont réalisées à température ambiante en utilisant le 

KBr comme référence.  

I. 2. 2. 2. Caractérisation texturale 

Microscopie électronique à balayage (MEB) 

Cette technique permet d’accéder à l’aspect morphologique de la poudre 

analysée.Le fonctionnement du MEB est basé sur l’émission d’électrons produits par 

une cathode et la détection de signaux provenant de l’interaction entre ces électrons et 

un échantillon.  

Le faisceau d’électrons est focalisé via un jeu de lentilles sur la surface de l’échantillon 

en un spot très fin. Un jeu de bobines permet de déplacer le faisceau de façon à balayer 

toute la surface de l’échantillon. Pour faire de l’imagerie électronique, l’échantillon est 

balayé ligne par ligne selon une matrice rectangulaire. L’interaction entre le faisceau 

d’électrons et la surface de l’échantillon produit trois types de signaux secondaires. Ces 

trois principaux signaux utilisés en microscopie électronique à balayage sont les 

électrons, les électrons rétrodiffusés et les rayons X (Truffault, 2010) (Figure 8). Les 

électrons secondaires sont créés par l’éjection d’un électron faiblement lié d’un atome 

de l’échantillon par un électron incident qui lui a cédé une partie de son énergie. Ces 

électrons ont une faible énergie cinétique et seuls ceux générés à la surface de 

l’échantillon peuvent être observés. Ils permettent d’obtenir des renseignements sur la 

topographie de l’échantillon (Cazalet, 2012).  
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Figure 8: Particules émises lors de l’interaction électron-matière (Niemantsverdriet, 

1995) 

Dans cette étude, l’analyse par microscopie électronique à balayage a été 

effectuée avec un microscope haute résolution de type Zeiss Ultra plus. La poudre des 

oxyhydroxydes de fer préparés a été directement collée sur un scotch carbone double 

face.  

Analyse granulométrique  

         Les analyses granulométriques ont pour objectif de mesurer la distribution de la 

taille des particules d’un échantillon. L’identification des différentes familles 

granulométriques qui constituent un échantillon permet par ailleurs de définir sa texture 

(Cazalet, 2012). Les courbes de distribution granulométrique des particules des 

oxyhydroxydes de fer préparés sont obtenues à l’aide d’un granulomètre à diffraction 

laser de type Mastersizer S de Malvern. Le principe de la granulométrie laser repose sur 

l’interaction entre un rayon laser incident et les particules en suspension dans un liquide 

analysé. L’intensité du rayonnement diffracté et l’angle de diffraction sont en fonction 

de la taille des particules. La lumière diffractée est recueillie par un détecteur constitué 
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d’un ensemble de photodiodes (Figure 9). Le traitement mathématique et statistique de 

ces mesures fournit la répartition en volume des différentes fractions granulométriques 

de l’échantillon traduit sous la forme d’une courbe granulométrique exprimée soit en 

pourcentage cumulé soit en pourcentage volumique (Cazalet, 2012). 

 

Figure 9: Schéma de principe d’un granulomètre   

Mesure de la surface spécifique (BET) 

La surface spécifique est la surface par unité de masse de matériau (m2.g-1). Elle 

est en général proportionnelle à la taille des particules, dans le cas où la porosité est 

essentiellement intergranulaire (Adra, 2014). 

Cette méthode consiste à mesurer l’isotherme de sorption d’un gaz. La quantité de 

molécules de gaz fixée en fonction de la pression appliquée sur la surface dont on 

cherche à déterminer l’aire spécifique est calculée par différence entre le flux du gaz 

entrant et celui sortant à une température donnée en fonction de la concentration initiale 

du gaz (Mansour, 2007).  

La surface spécifique des oxyhydroxydes de fer préparés est déterminée grâce à un 

analyseur ASAP 2020 d’adsorption micrométrique par la méthode de Brunauer, Emmet 

et Teller (BET). Le gaz utilisé est l’azote. Afin d’éliminer les molécules d’eau 
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susceptibles d’être présentes à la surface des particules, un dégazage sous vide est 

effectué au préalable. 

Détermination du pH du point de charge zéro (pHPZC)  

Le point de charge zéro correspond au pH pour lequel la charge électrique de 

surface devient nulle, c’est à dire lorsque la concentration des sites positifs est égale à 

celle des sites négatifs.  

Dans notre étude, nous avons déterminé le point de charge zéro (pHpzc) des échantillons 

d’oxyhydroxydes de fer préparés en utilisant la méthode de dérivé du pH (Méthode 

d’équilibre drift) qui consiste à suivre l’évolution du pH des suspensions des 

oxyhydroxydes de fer préparés dans une solution de NaCl (0,01 M)  a différents pH (2-

12). Les suspensions doivent être maintenues en agitation, à température ambiante, 

pendant 48 h, et le pH final est alors déterminé. Le pHpzc est le point où la courbe pHfinal 

en fonction du pHinitial intercepte la ligne pHfinal = pHinitial. 

I. 2. 2. 3. Analyses thermiques 

Analyse thermogravimétrique (ATG) 

          Cette méthode d’analyse permet de suivre la déshydratation et les transformations 

de phase d’un matériau avec l’augmentation de la température. Le principe consiste à 

suivre en continu la variation de la masse d’un échantillon en fonction de la température 

(Figure 10a). Les analyses ATG sont réalisées à l’aide d’un appareil conçu au 

laboratoire, l’échantillon, placé dans une nacelle en alumine (Al2O3) suspendue à la 

balance, se trouve dans un four à température contrôlée pour l’augmenter linéairement 

en fonction du temps. L’équilibre de la balance est assuré par un système de 

compensation électromagnétique. La variation de la masse, donnée par le système de 

rééquilibrage est enregistrée en fonction de la montée en température (4°C/min).  

Analyses calorimétriques différentielles (DSC) 

L’analyse calorimétrique différentielle est une technique de mesure pour identifier 

le flux de chaleur associé à des phénomènes sur l’échantillon étudié par comparaison 

avec une référence. Dans cette méthode, on enregistre en fonction de la température, la 

différence d’énergie absorbée entre une substance et un corps de référence, tous les 
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deux étant soumis au même programme de température (Mendham, 2006) (Figure 

10b). La substance et la référence sont maintenues à la même température par ajout de 

chaleur, le taux de chauffage (dH/dT) exigé est mesuré en fonction de la température ou 

du temps (Boukhalfa, 2006). 

Les analyses DSC sont réalisées en utilisant un appareil DSC 2910 TA avec une vitesse 

de chauffage de 4°C.min-1, en utilisant des creusets en aluminium de 25°C à 600°C. La 

référence utilisée est une cellule d’aluminium pur. 

 

 

Figure 10 : Schémas de principe des analyses thermique  
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I. 3. Résultats et Discussion 

I. 3. 1. Caractérisation de la ferrihydrite préparée 

I. 3. 1. 1. Caractérisation minéralogique 

Analyse par Diffraction des rayons X (DRX) 

Le spectre DRX de la ferrihydrite préparée (Figure 11), montre la présence des 

deux larges pics (2θ : 34,7° et 2θ: 60,8°) caractéristiques de la ferrihydrite 2-line très 

mal cristallisée. Dans des études où les mêmes conditions de préparation de la 

ferrihydrite ont été utilisées (Wang et al., 2013a; Seehra et al., 2004; Wei et Xiang, 2012 

et Zhu et al., 2011), il a été noté que les deux larges réflexions à 2,5 et 1,5 A° sont 

caractéristiques d’arrangements plans de tétramères formés par des octaèdres liés par 

des arêtes. D’après Jolivet (1994), l’analyse de la ferrihydrite par EXAFS indique deux 

distances à 1,92 et 2,08A° correspondant aux liaisons Fe-O et Fe-OH respectivement. 
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Figure 11: Spectre de diffraction X de la ferrihydrite préparée 
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Analyse spectroscopique infrarouge à transformée de Fourier par réflexion diffuse 

(DRIFT)  

Le spectre infrarouge en réflexion diffuse (DRIFT) de la ferrihydrite préparée est 

représenté dans la Figure 12. La bande large observée à 3424 cm-1 est caractéristique de 

la vibration d’élongation des groupes hydroxyles de l’eau. La bande autour de 1627 cm-

1 est attribuée à la présence d’eau adsorbée sur la surface. L’absence de bandes aux 

nombre d’ondes inférieures à 1000 cm-1, confirme la formation de la ferrihydrite 

(Boukhalfa, 2006). Le pic à 1384 cm-1 est dû à la présence de nitrate qu’il n’a pas été 

possible d'éliminer malgré de nombreux lavages de la ferrihydrite. Zhu et ses coauteurs 

(2011), ont observé le même pic après avoir soigneusement lavé la ferrihydrite par 

dialyse. La bande observée aux environ de 1500 cm-1 peut être attribuée à la présence 

des carbonates (Boukhalfa, 2010). 
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Figure 12: Spectre DRIFT de la ferrihydrite préparée 
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I. 3. 1. 2. Caractérisation texturale 

Analyse MEB 

L’image obtenue par microscopie électronique à balayage (MEB) de la 

ferrihydrite préparée est présentée dans la Figure 13. Elle montre un caractère amorphe 

confirmant la formation du 2-line ferrihydrite. D’après Jolivet (1994), ceci est dû à la 

petite taille des domaines de diffraction cohérente. Généralement, la ferrihydrite existe 

sous la forme de particules sphériques très fines, agglomérées (Wang et al., 2013a; Rout 

et al., 2012; Fedora, 2010). 

 

 

Figure 13: Photo MEB de la ferrihydrite préparée 

Analyse Granulométrique  

La représentation de la taille des grains en fonction du pourcentage volumique 

non cumulé permet une meilleure identification des fractions granulométriques qui 

constituent l’échantillon analysé. Le spectre granulométrique de la ferrihydrite est 

donné dans la Figure 14. L’analyse du fractionnement granulométrique volumique de la 

ferrihydrite brut montre que celui-ci se partage en deux fractions granulométriques 

distinctes: de 0 à 125μm et de 125μm à 1,65mm. La deuxième fraction représente un 

maximum de la taille moyenne des grains de la ferrihydrite à 500µm, représentant 
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environ 14,05 % en volume, montrant ainsi que les particules de cette taille est 

majoritaire dans l’échantillon. 
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Figure 14: Répartition granulométrique des particules de la ferrihydrite préparée 

Analyse BET 

La Figure 15 représente les isothermes d’adsorption/désorption de l’azote 

enregistrées pour la ferrihydrite préparée. Selon la classification de l’Union 

internationale de chimie pure et appliquée (IUPAC) des isothermes d’adsorption en 

phase gazeuse sur divers adsorbants (Fuller et al., 1993), l’isotherme d’adsorption de la 

ferrihydrite peut être assigné au type I, qui traduit une adsorption de type monocouche. 

D’après Hofmann et al (2004); Marrocchi et al (2005), l’isotherme adsorption-

désorption de la ferrihydrite est caractéristique d’un solide présentant une distribution 

quasi continue de la taille des pores dans le domaine de transition entre les grands et les 

petits micropores et les mésopores avec une faible aire de surface spécifique. La valeur 

de la surface spécifique de la ferrihydrite préparée est de 349,9 m²/g. La surface 

spécifique de la ferrihydrite déterminée par diverses techniques varie de 100 à 700 m2/g; 

les valeurs de 200 ~400 m2/g semblent être typiques pour l’analyse BET-N2 (Namryong, 

2007). Le Tableau 3, résume les valeurs de la surface spécifique de la ferrihydrite 

données dans la littérature. 
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Figure 15 : Isothermes d’adsorption/désorption de l’azote sur la ferrihydrite préparée 

Tableau 3 : Valeurs de la surface spécifique de la ferrihydrite dans la littérature 

Surface spécifique (m2/g) Référence 

203 Stanjek et al., 1992 

230 Axe et al., 1995 

176~313 Weidler et al., 1997 

206 Raven et al., 1998 

215~301 Clausen et al., 2000 

245 (± 10) Scheinost et al., 2001 

277 Leone et al., 2001 

250– 380 Hofmann et Liang, 2007 

~336 Debnath et al., 2010 

180 Zhu et al., 2011 

347,42 Wei et Xiang, 2012 

293,73 Wei et Xiang,2013 

349,9 Cette étude 
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pH du point de charge zéro (pHPZC)  

La charge d’une surface d’oxyde en milieu aqueux dépend à la fois de ses 

propriétés intrinsèques et des paramètres physico-chimiques de la solution. Ce 

paramètre est très important dans les phénomènes d’adsorption. La ferrihydrite préparée 

est caractérisé par un pHPZC neutre égal à 7,43 (Figure 16). Cette valeur se rapproche de 

celle donnée par Zhu et ces coauteurs (2011). D’après Puccia et ses collaborateurs 

(2015), la valeur la plus élevée est 8,7; elle est obtenue lorsque toutes les impuretés et 

CO2 sont éliminées efficacement. 

Selon le pHpzc mesuré dans notre étude, la surface de la ferrihydrite préparée est chargée 

négativement à pH>7,43 et positivement à pH<7,43. Les valeurs de pHPZC de la 

ferrihydrite synthétisée déterminées par différentes méthodes et données dans la 

littérature sont reportées dans le Tableau 4 
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Figure 16: pHPZC de la ferrihydrite préparée 

 

 

Tableau 4: Valeurs de pHpzc de la 

ferrihydrite dans la littérature 

pHpzc Référence 

8,3 Spandini et al., 2003 

7 Smith et Ferris, 2003 

7,9 Dyer et al., 2004 

8.7 Antelo, et al., 2010 

7,5 Zhu et al., 2011 

7 ,8 Wei et  Xiang, 2013 

7,43 Cette étude 
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I. 3. 1. 3. Analyses thermiques 

La courbe ATG de la ferrihydrite préparée (Figure 17) se caractérise par quatre 

zones de perte de masse:  

La zone 1  (100°C): Correspond à une large déshydratation due à la perte en eau 

adsorbée. Elle est accompagnée du pic endothermique observé dans le spectre de DSC 

se produisant à ∼100°C dû à l’élimination de l’eau (Figure 17). 

La zone 2 (100 à 200°C): Correspond à une perte de OH- de la structure de la 

ferrihydrite. 

La zone 3 (200 à 400°C): Correspond à la décomposition de la ferrihydrite. Les 

températures de décomposition de la ferrihydrite rapportées dans la littérature varient de 

245 à 325°C (Ristic et al., 2007). Dans ce domaine de température, la courbe DSC de la 

ferrihydrite préparée, montre un pic exothermique autour de 392°C qui correspond à la 

formation de la prothohematite. 

La zone 4 (450 à 1200°C): Montre une stabilité, qui correspond à la formation de 

l’hématite et la cristalisation d’une phase amorphe (Pialy, 2009). 

La perte de masse totale est de 21 %. Elle est comparables à celles observées dans 

plusieurs études (Boukhalfa et al., 2007 ; Wang et al., 2013a ; Rout et al., 2012). 
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Figure 17: Spectres ATG et DSC de la ferrihydrite préparée. 
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I. 3. 2. Caractérisation de la goethite préparée 

I. 3. 2. 1. Caractérisation minéralogique 

Analyse par Diffraction des rayons X (DRX) 

La qualité du diffractogramme obtenu (Figure 18) montre que la goethite 

préparée est bien cristallisée. Il met en évidence des pics intenses caractéristiques 

correspondant aux distances (dhkl) 0,448nm; 0,254nm; 0,177nm. 
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Figure 18 : Spectre de diffraction X de la goethite préparée  

Analyse spectroscopique infrarouge par réflexion diffuse (DRIFT)  

Le spectre infrarouge en réflexion diffuse de la goethite préparée (Figure 19) 

montre une bande large à 3127 cm-1 qui correspond aux vibrations d’élongation des 

hydroxyles de la goethite ((O–H)) et qui peut être aussi attribuée à la vibration 

d’élongation du groupement OH des molécules d’eau de la surface (Mohapatra et al., 

2010). Les bandes observées à 893 et 797 cm-1 sont généralement considérées comme 

caractéristiques de la goethite. Elle sont attribuées à la vibration de déformation 

angulaire -OH dans et hors plan de la goethite (Cornell et Schwertmann, 2003 ; 
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Mohapatra et al., 2010). La bande à 639 cm-1 est attribuée à la vibration d’élongation 

Fe-O de la goethite (Pigna et al., 2006). 

Le spectre expérimentale DRIFT est comparable à ceux des goethites préparées par 

différentes méthodes (Luengo et al., 2006; Pigna et al., 2006; Lakshmipathiraj et al., 

2006; Mohapatra et al., 2010). 
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Figure 19: Spectre DRIFT de la goethite préparée 
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I. 3. 2. 2. Caractérisation texturale  

Analyse MEB  

Le cliché obtenu en microscopie électronique à balayage de la goethite préparée 

(Figure 20) montre qu’elle est formée d’agrégats de cristaux fins sous forme aiguilles 

allongées (bâtons) uniformes de taille micrométrique qui correspond à la morphologie 

de la goethite (Ostergren  et al., 2000; Swedlund et al., 2009). D’après Luengo et al 

(2006), les particules de la goethite ont une longueur d’environ 600 nm et une largeur 

d’environ 40 nm. 

 

Figure 20: Photo MEB de la goethite préparée 

Analyse Granulométrique  

L’analyse granulométrique volumique de la goethite préparée (Figure 21) montre 

trois domaines granulométriques distinctes. Les deux premiers maxima sont attribués 

aux particules plus fines et le troisième aux particules de taille micronique. 
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Figure 21: Répartition granulométrique des particules de la goethite préparée  

Analyse BET 

Les isothermes d’adsorption/désorption de la goethite préparée sont présentées 

dans la Figure 22. Une légère hystérèse est observée. Les branches d’adsorption et de 

désorption sont superposées jusqu’à une pression relative entre 0.8 <P/Po<1, indiquant 

la présence de mésopores. L’allure de l’isotherme d’adsorption-désorption de l’azote sur 

la goethite préparée montre une isotherme de type II selon la classification de l’IUPAC. 

Cette isotherme est caractérisée par une augmentation progressive de la quantité 

adsorbée en fonction de la pression relative d’équilibre (Soubeyrand-Lenoir, 2012). 

L’absence de parallélisme des isothermes avec l’axe des ordonnées aux faibles 

pressions (P/Po) < 0,02 révèle qui il n’y a pas de microporosité dans la goethite 

préparée.  
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Figure 22: Isothermes d’adsorption/désorption de l’azote sur la goethite préparée  

La surface spécifique mesurée de la goethite préparée dans la présente étude est de 29,6 

m2/g. Une valeur de 33,5 a été rapportée par Gao et Mucci (2001). Cependant, des 

valeurs plus élevées ont été rapportées dans la littérature (Tableau 5). Il a été suggéré 

que la différence entre ces valeurs reflètent les différents taux d’addition de la base dans 

la préparation de la goethite (Ostergren et al., 2003). 

Tableau 5: Valeurs de la surface spécifique de la goethite dans la littérature 

 

Surface spécifique (m2/g) Référence 

70 Cornell et Schindler, 1980 

96.4 Geelhoed et al., 1997 

33,5 Gao et Mucci, 2001 

104 Lin et al., 2004 

77,8 Pucciaa et al., 2009 

63 Kim et al., 2011 

45 Wang et al., 2013a 

29,6 Boukemara et al., 2016 
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pH du point de charge zéro (pHPZC)  

La valeur de pHPZC de la goethite préparée est de 8,2 (Figure 23). Dans la 

littérature, les valeurs de pHPZC de la goethite varient de 7,0 à 9,5. D’après Gaboriaud et  

Ehrhardt (2003), il est difficile d’utiliser des titrages potentiométriques pour déterminer 

la valeur de pHpzc des goethites synthétiques parce que les échantillons synthétisés 

présentent une grande variété de formes et de tailles en fonction de la façon dont ils ont 

été synthétisés. Le Tableau 6 regroupe les valeurs de pHPZC de la goethite données dans 

la littérature.  
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Figure 23: pHPZC de la goethite préparée 

Tableau 6: Valeurs de pHPZC de la 

goethite préparée dans la littérature 

pHPZC Référence 

8,0 Ali et Dzomabak, 1996 

9,5 Weerasooriya et al., 2000 

9,25 Rietra et al., 2001 

9,2 O’Reilly et Hochella, 2003 

7,9 Appel et al., 2003 

8,7 Kosmulski et al., 2003 

8,7 Gaboriaud et Ehrhardt, 2003 

8,2 Boukemara et al., 2016 
 

 

I. 3. 2. 3. Analyse thermogravimétrique  

La Figure 24 montre le thermogramme de la goethite préparée. Deux étapes de 

pertes de masse peuvent être observées: 

La première étape (100°C et 250°C) correspond à la perte de l’eau d’hydratation, et la 

disparition des hydroxyles superficiels et structuraux. La perte de masse est au environ 

de 25%. Généralement la quantité totale d’eau perdue peut avoir deux origines: l’eau 

d’hydratation adsorbée à la surface et l’eau de structure selon les équations 

respectivement:                        FeOOH, yH2O → FeOOH + yH2O 
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                                                  2FeOOH → Fe2O3 + H2O 

La deuxième étape (250°C et 450°C) correspond à la transformation en oxyde. La perte 

de masse correspond aux réarrangements de l’hématite formée et à la migration de 

molécules d’eau dans le réseau de pores crée par cette transition (Perlot,  2001). Il est 

rapporté que la goethite chauffé dans l’air au-dessus de 300°C se transforme en hématite 

et qu’à 400°C,  les pics de DRX de la goethite ont presque disparu et ont été remplacés 

par ceux de l’hématite (Chitrakar et al., 2006). 
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Figure 24: Spectre ATG de la goethite préparée  

La température exacte de la déshydroxylation de la goethite et la formation de 

l’hématite dépend principalement de la cristallinité, de la taille et de la morphologie des 

cristaux de la goethite. Il a été reporté, la formation d’une phase d’hydrohematite [Fe1.83 

(OH)0.5 O2.5] pendant la déshydratation thermique de la goethite dans l’intervalle de 

température (180-250° C) (Prasad, 2006) et une transformation directe en hématite, à 

environ 220o C (Walter et al., 2001). 

La perte de masse totale est de 28% ; elle est comparable à celles enregistrées dans  

plusieurs études (Wang et al., 2013a; Chitrakar et al., 2006). 
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I. 3. 3. Caractérisation de l’hématite préparée 

I. 3. 3. 1. Caractérisation minéralogique 

Analyse par Diffraction des rayons X (DRX) 

Le spectre de diffraction des rayons X de l’hématite préparée (Figure 25), montre 

la présence des pics correspondants aux dhkl. 0,373 ; 0,267 ; 0,251 ; 0,217 ; 0,217 ; 

0,180 ; 0,160 ; 0,148nm. Ces raies ont été aussi observés dans d’autres études (Wang et 

al., 2013a; Dimirkou et Ioannou, 2002). 

 

Figure 25: Spectre de diffraction X de l’hématite préparée  

 

Analyse spectroscopique infrarouge par réflexion diffuse (DRIFT)  

Dans le spectre DRIFT de l’hématite préparée (Figure 26), les bandes observées à 

554 et 474 cm-1 correspondent à la vibration Fe-O des nanoparticules de (-Fe2O3) 

(Jarlbring et al., 2005). Celles observées à 801 et 898 cm-1 sont attribuées à la vibration 
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de (Fe-OH) (Adegoke et al., 2014); elles peuvent être en relation avec la présence de 

cristaux de la goethite. 
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Figure 26: Spectre DRIFT de l’hématite préparée 

I. 3. 3. 2. Caractérisation texturale  

Analyse MEB  

L’image de la microscopie électronique à balayage permet de voir que les grains 

de l’hématite préparée sont de forme sphérique et partiellement agrégés (Figure 27). Ce 

qui est en accord avec plusieurs études. L’utilisation de la Micrographies TEM a révélé 

que les cristaux unidimensionnels de α-Fe2O3 de rhomboïde à géométrie hexagonale et 

que la taille des particules est environ de 10-20nm (Parikh et Chorover, 2006). 
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Figure 27: Photo MEB de l’hématite préparée 

Analyse Granulométrique  

La Figure 28 illustre la distribution de la taille des particules de l’hématite 

préparée. Deux maxima sont observés. Le plus important est obtenu dans le domaine 

(1,65-195µm), avec un pourcentage en volume de 9,29 %. D’après Wang et al., 2013a 

et Cuong et al., 2014, la taille moyenne des particules d’hématite rhomboédrique est 

environ 50nm -100 nm. 
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Figure 28: Répartition granulométrique des particules de l’hématite préparée 
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Analyse BET 

La Figure 29 illustre les isothermes d’adsorption/désorption d’azote sur 

l’hématite. Conformément à la classification de l’IUPAC, elle peut être considérée 

comme une isotherme de type IV. Elle présente une légère hystérésis caractéristique des 

solides mésoporeux (Cuong et al., 2014). L’isotherme d’adsorption du type IV à la 

même allure que l’isotherme d’adsorption du type II pour les pressions relatives les plus 

basses, mais pour les pressions relatives les plus élevées, elle est caractérisée par un 

palier de saturation dont la longueur variable pouvant être parfois réduit à un point 

d’inflexion (Soubeyrand-Lenoir, 2012). Les résultats obtenus par Cuong et al (2014) 

montrent aussi une isotherme d’adsorption-désorption de type IV sur des nanoparticules 

d’hématite avec une légère hystérésis et la présence de la mésoporosité. 
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Figure 29: Isothermes d’adsorption/désorption de l’azote sur l’hématite préparée  

La surface spécifique de l’hématite préparée est de 18 m2/g. Cette faible valeur indique 

qu’elle possède une faible porosité. Les valeurs de la surface spécifique de l’hématite 

préparée et commerciale données dans la littérature sont résumées dans le Tableau 7. 
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Tableau 7: Valeurs de la surface spécifique de l’hématite dans la littérature 

Surface spécifique (m2/g) Référence 

47,01 Ioannou et Dimirkou, 1997 

18,8 Dimirkoua et al., 2002 

9,12  
Huang, 2004  

(Hematite commerciale) 

56 Elzinga et Sparks, 2007 

5,3 
Huang et al., 2009 

(Hematite commerciale) 

18 Boukemara et al., 2014 

 

pH du point de charge zéro (pHPZC)  

Le pH du point de charge zéro de l’hématite préparée est de 6,35 (Figure 30). La 

charge de surface est négative à pH > 6,35 et positive à pH < 6,35. Cette valeur est très 

proche de celle  rapportée par Préocanin, et ses coauteurs (2002). Les valeurs de pHPZC 

de l’hématite mesurées par la méthode drift et la méthode du point isoélectrique sont 

présentées dans le Tableau 8. 
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Figure 30: pHPZC de l’hématite préparée 
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Tableau 8: Valeurs de pHPZC de l’hématite dans la littérature 

 

pHPZC Références 

8,5 Liger et al., 1999 

6,3 Preocanin et al., 2002 

8,5 Pochard et al., 2002 

6,8 Rao et al., 2003 

7,3 O’Reilly et Hochella., 2003 

8,8 Wang et al., 2013a 

6,35 Boukemara et al., 2014 

 

I. 3. 3. 3. Analyse thermogravimétrique  

L’analyse thermogravimétrique de l’hématite préparée est représentée par la 

courbe de la Figure 31. La perte de masse totale au cours de l’analyse est faible. Elle est 

au environ de 3,5-4% et elle correspond à la perte de l’eau physisorbée et des 

hydroxyles de surface. Dans le domaine de température de 450°C à 1100°C la perte de 

masse est environ 1%. L’hématite ne subit aucune transformation.  
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Figure 31: Spectre ATG de l’hématite préparée  
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Conclusion 

La caractérisation des trois oxyhydroxydes de fer préparés montre que la 

ferrihydrite présente des micropores avec une grande surface spécifique. Cependant, la 

goethite et l’hématite sont caractérisées par des surfaces spécifiques plus faibles avec la 

présence de mésopores. La taille des particules des oxyhydroxydes de fer préparés 

augmente suivant l’ordre: 

Hématite< Goethite< Ferrihydrite 

Selon les pHpzc, les interactions électrostatiques des anions avec les oxyhydroxydes de 

fer préparés sont favorisées à pH<7,43 pour la ferrihydrite, à pH<8,2 pour la goethite, et 

à pH<6,35 pour l’hématite. 
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II. 1.  Synthèse bibliographique 

II. 1. 1. Le Phosphore 

Le phosphore, (P) est le 11ème élément le plus abondant sur Terre où il se combine 

à d’autres éléments pour former un grand nombre de minéraux. Il fait partie des cinq 

éléments nutritifs essentiels (carbone, hydrogène, oxygène, azote et phosphore) à la 

croissance des végétaux. C’est un composant essentiel du vivant (nucléotides, ADN),  il 

joue un rôle clé dans le transfert d’énergie (ATP). Il entre également dans la 

composition des protéines (Ramade, 1998). Le phosphore est présent naturellement 

dans le milieu aquatique à de faibles concentrations. La concentration naturelle en 

phosphore dépasse rarement 0,01mg/L (Durrant, 1999).  

Le phosphore introduit dans les écosystèmes aquatiques est acheminé par les 

fleuves aux zones côtières et fertilise les eaux littorales qui, de ce fait, sont, 

généralement très productives en phytoplancton et algues marines (Némery, 2003). La 

majorité des apports de phosphore provient des sources ponctuelles et diffuses. Les 

sources ponctuelles sont les rejets de stations d’épuration des eaux usées urbaines et 

industrielles. Ils sont responsables de la plus grande part des rejets de phosphore dans 

les eaux de surface (Ademe, 2000). Les sources diffuses sont  assez difficiles à 

quantifier et donc à contrôler. La pluie et les phénomènes de ruissellement qu’elle 

génère sur les différents types  de sols, sont les principaux vecteurs de ces pertes 

d’origine diffuse (Némery, 2003). On estime à 10% la quantité totale de phosphore 

assimilée par les plantes, le reste est soit piégé dans le sol, soit se retrouve dans les 

cours d’eaux. L’excès de phosphore dans les eaux douces est responsable de ce qui est 

couramment appelé eutrophisation. Ce phénomène a été définie comme un 

enrichissement de l’eau en nutriments. Ce qui a pour conséquence l’accroissement de la 

production d’algues et de macrophytes et la détérioration de la qualité de l’eau. Le 

phénomène d’eutrophisation commence dans une eau lorsque la concentration en 

phosphore est supérieure à 0,1 mg/L (Cabanes, 2006). 

Le phosphore dans les eaux usées est essentiellement constitué de phosphore 

minéral et de phosphore organique (Rodier, 1996). Il est principalement sous forme 

d’orthophosphate en raison de l’hydrolyse des polyphosphates et du phosphore 
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organiques fixé par les bactéries (Dable et al., 2008). Les ions phosphate constituent la 

seule forme de phosphore assimilable par les végétaux). 

 II. 1. 2. Les formes du phosphore dans l’environnement 

Dans l’environnement aquatique, le phosphore est présent sous différentes formes. 

On distingue les formes dissoutes et les formes particulaires (Figure 32). Les formes 

organiques et inorganiques du phosphore sont présentes dans le milieu aquatique et dans 

la phase liquide des sédiments et subissent diverses transformations de natures 

biologique et chimique. 

 

Figure 32: Schéma simplifié des formes du phosphore (Lemercier, 2003)  

Le phosphore dissous comprend les formes minérales d’ions orthophosphate, les 

polyphosphates et les formes organiques dissoutes. Il est constitué essentiellement 

d’ions phosphoriques (PO4
3-, HPO4

2-, H2PO4
-), est considéré comme totalement 

biodisponible (Coulibaly, 2014 ; Azzouz, 2014). La forme du phosphore soluble 

dominante est l’orthophosphate résultant soit de l'activité biologique soit d’une 

libération de la phase solide, induite par une modification des caractéristiques physico-

chimiques du milieu (pH, potentiel rédox) (Andrieux, 1991).  
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Les polyhosphates sont des groupements phosphates reliés entre eux par des liaisons P-

O-P pour former des composés linéaires appelés pyrophosphates ou cycliques appelés 

métaphosphates. Bien que présents à l'état de traces dans les eaux naturelles, les cellules 

bactériennes les utilisent comme réservoirs et régulateurs énergétiques (Michalet, 1998). 

Les polyphosphates qui proviennent pour une grande majorité des détergents utilisés 

dans les lessives, sont des composés très instables. Ils sont rapidement hydrolysés en 

orthophosphates dans les milieux aquatiques (Nemery, 2003). 

Le phosphore organique est constitué par les trioses phosphates, les acides nucléiques, 

les phospholipides, les acides phosphoriques de sucre et leurs formes dégradées 

(Azzouz, 2014; Némery, 2003; Lemercier, 2003). Il s’agit, de produits provenant de 

l’activité biologique du sédiment soit par hydrolyse ou excrétion de cellules (Andrieux, 

1991). 

Le phosphore particulaire regroupe toutes les formes organiques qui peuvent être 

représentées par du matériel inerte tel que les débris végétaux ou animaux et les 

excrétions animales ou par du matériel vivant tel que les bactéries et les protozoaires 

(Andrieux, 1991). Il intervient dans la transmission et le contrôle de l’énergie chimique 

dans les cellules par l’hydrolyse de la molécule d’Adénosine Triphosphate (ATP). Il 

apparait également dans la biosynthèse des protéines par l’intermédiaire des acides 

nucléiques (Michalet, 1998 ; Azouz, 2014). 

Le phosphore particulaire minéral peut être lié au calcium, au fer, à l’aluminium, ou aux 

argiles. Il peut former des sels très peu solubles. Sa minéralogie est extrêmement 

complexe. À l’exception de phosphate tricalcique dont la formule simplifiée est 

Ca3(PO4)2, les autres associations du phosphore sont très complexes (Lemercier, 2003). 

De nombreuses formes cristallisées d’orthophosphates de Fe(III), hydratées ou 

anhydres, sont répertoriées. Certaines de ces variétés existent à l’état naturel (Delacourt, 

2005). 

Dans les sédiments, le phosphore ne peut être utilisable comme nutritif, mais il 

peut devenir biodisponible à la suite d'un certains nombres de processus biochimiques 

ou chimiques (Bonzongo, 1990) tels que la désorption et la remise en suspension des 

sédiments, la diffusion, la bioturbation, la dissolution, les échanges de ligands et le 

relargage à partir des cellules vivantes (Kouakou et al., 2014). Le phosphore 

biodisponible pour les plantes dans la solution du sol, est défini comme la somme du 
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phosphore immédiatement disponible et du phosphore qui peut être libéré de la phase 

particulaire par des mécanismes physiquo-chimiques tels que la désorption et la 

dissolution ou par des processus biologiques (Azzouz, 2014). La Figure 33 présente le 

comportement physico-chimique du phosphore et les complexes formés par 

précipitation dans les sols 

 

Figure 33. Evolution du phosphore en fonction du pH dans les sols (Quemeneur, 1987 

dans Lemercier, 2003) 

II. 1. 3. Élimination du phosphore des eaux 

L’objectif de l’élimination du phosphore est de réduire sa quantité dissoute dans 

les effluents rejetés. Les techniques d’élimination du phosphore se divisent en deux 

catégories : 

Celles qui font intervenir un procédé chimique qui met en œuvre la précipitation d’un 

sel de phosphore très insoluble et celles qui font intervenir un procédé biologique qui 

met en œuvre des microorganismes assurant l’élimination du phosphore.  
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II. 1. 3. 1. Elimination du phosphore par procédé chimique 

L’élimination des composés phosphorés par traitement chimique comprend des 

opérations de précipitation et/ou coagulation-floculation. La précipitation consiste à 

ajouter un réactif dans la solution phosphorée pour faire précipiter un sel de phosphore 

très insoluble qui est ensuite séparé de la phase liquide par filtration ou décantation 

(Saad, 2008). 

Les opérations de coagulation-floculation consistent en l’ajout d’un agent 

coagulant qui provoque l’agglomération des colloïdes en détruisant les forces physiques 

et électriques qui gardent ces particules séparées les unes des autres et leurs 

agglomérations en particules plus grosses. Le floculant est un polymère qui emprisonne 

la matière colloïdales agglomérées et forme ainsi des flocons volumineux qui se 

déposent par gravité. Il est ajouté après la coagulation pour augmenter davantage la 

taille et la cohésion des flocs. Les agents chimiques servant de coagulants sont 

principalement des cations métalliques. Les sels de fer ou d’aluminium sont aujourd’hui 

les plus fréquemment utilisés (Saad, 2008; Vaillancourt, 2008).  

Le traitement du phosphore par précipitation chimiques peut être utilisé 

séparément ou en complément des techniques biologiques. Dans la chaîne de traitement 

des eaux usées, cette technique s’applique au niveau du traitement tertiaire (Figure 34).  

L’alun réagit dans l’eau et donne de l’hydroxyde d’aluminium qui réagit avec le 

phosphore soluble. Ce procédé permet de réduire la teneur en phosphore en rendant le 

phosphore résiduel inaccessible, en le fixant et en le précipitant (Sigg et al., 2000). Le 

pH de l’effluent à traiter est d’une importance particulière pour la précipitation de 

l’aluminium. L’efficacité maximale du sulfate d’aluminium se situe aux alentours de pH 

5,5-6,5 (Jenkins et al., 1971). Cependant, pour une élimination plus efficace, le pH de la 

solution doit être légèrement supérieur pour anticiper une baisse de pH causée par un 

excès de sel d’aluminium. Selon Deronzier et Choubert (2004), plus le rapport molaire 

Al/P est élevé, meilleur est le rendement. Le sel d'aluminium le plus employé 

industriellement est le sulfate, qui en précipitant les ions HPO4
2- donne la réaction 

suivante:                         

Al2(SO4)3 + 2HPO4
2- → 2AlPO4 + 2H+ + 3SO4

2- 



Chapitre II.1                    Fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de fer                                               

 
48 

 

Le sel Na2OAl2O3 est parfois utilisé avec des effluents acides; sa réaction avec le 

phosphore libère des OH- qui tamponnent le milieu (Cabanes, 2006 ; Coulibaly, 2014). 

Les sels de fer généralement utilisés sont le chlorure ferrique (FeCl3) et le chlorosulfate 

ferrique (FeClSO4 ou Clairtan) qui se présentent sous forme liquide. Les réactions 

chimiques dominantes entre les ions ferriques et les phosphates sont (Deronzier et 

Choubert, 2004): 

FeCl3 + NaH2PO4 → FePO4 + NaCl + 2 HCl 

FeSO4Cl + NaH2PO4 → FePO4 + NaCl + H2SO4 

 

Le cation métallique Fe3+ est ajouté sous forme de sel dissous. Lorsqu’il est mis en 

solution, il s’hydrate en Fe(H2O)6
3+ puis s’hydrolyse pour former différents complexes 

monomères, dimères ou trimères selon le pH de la solution Fe(OH)2+, Fe(OH)2
+, 

Fe2(OH)4
2+, Fe3(OH)4 

5+ (Pallier, 2008 dans Merabet, 2016). L’augmentation du pH 

entraine la formation d’un précipité amorphe d’hydroxyde de fer. 

 

 

Figure 34: Schéma des étapes  du traitement physico-chimique du phosphore 
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Les quantités de réactifs utilisés varient d’une station à l’autre. Ils dépendent des 

caractéristiques de l’effluent à traiter, de la concentration en phosphate de l’effluent 

mais aussi des conditions physico-chimiques du milieu (pH, alcalinité, espèces 

organiques dissoutes, dureté de l’eau, etc), des conditions de brassage et des matières en 

suspension (Cabanes, 2006).  

II. 1. 3. 2. Elimination du phosphore par procédé biologique   

Le principe de la déphosphatation biologique consiste en une suraccumulation de 

phosphore dans la biomasse. Le mécanisme de suraccumulation nécessite de placer la 

biomasse alternativement en phase anaérobie et aérobie (Durrant et al., 1999) (Figure 

35). En phase anaérobie, les bactéries relarguent des polyphosphates dans la solution, 

mais dès qu’elles sont replacées en phase aérobie, elles reconstituent leurs stocks en 

polyphosphates, Cette réabsorption est plus importante que ce qui avait été relargué en 

anaérobiose. Ainsi par succession de phases anaérobie-aérobie, le phosphore 

s’accumule progressivement dans ces micro-organismes jusqu'à des valeurs pouvant 

atteindre 10% de leur poids sec (Cabanes, 2006;  Saad, 2008). 

 

Figure 35: Principe de la déphosphatation biologique (Saad, 2008) 
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Un des principaux avantages du procédé par traitement biologique est qu’aucune 

demande en réactif n’est nécessaire. Cependant, cette méthode exige de mettre en place 

un bassin d’anaérobiose et une gestion rigoureuse des boues afin d’éviter tout relargage 

intempestif de phosphore. Le rendement d’élimination du phosphore est très largement 

lié à la composition des eaux usées. Une forte concentration en DCO facilement 

assimilable étant favorable à la déphosphatation biologique. Lorsque les eaux brutes 

sont diluées, soit par des eaux parasites soit par les eaux de pluie, le rendement de 

déphosphatation diminue. Ce qui implique l’utilisation de réactifs chimiques pour la 

précipitation du  phosphore non éliminé (Cabanes, 2006;  Saad, 2008).  
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II. 2. Matériel et Méthodes 

II. 2. 1. Essais de Fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de fer 

Tous les réactifs utilisés sont de qualité analytique et aucune purification n’a été 

réalisée. Les solutions standards et les solutions mères sont maintenues à 4°C. Les 

solutions des ions phosphate sont préparées à partir de  KH2PO4.  

Toutes les expériences sont réalisées en batch dans des béchers de 250 mL. Afin de 

pouvoir étudier les effets des différents paramètres résumés dans le Tableau 9, les 

solutions mélanges sont préparées par la combinaison de la solution des ions phosphate 

et une dose d’oxyhydroxyde. Le pH initial des mélanges est ajusté à l’aide des solutions 

de NaOH (0,1M ; 1M) et HCl (0,1M). Les mesures de pH sont réalisées en utilisant un 

pH mètre pH M210 équipé d’une électrode de verre combiné, en utilisant des solutions 

tampons analytiques. 

Tableau 9: Essais de fixation des ions phosphate 

Essais Conditions Opératoires 

Effet du pH 

(En absence des ions) 

Concentration initiale des ions phosphate (1mM); temps de contact 

60 minutes; Dose d’oxyhydroxydes de fer (2 g/L)  

 

Effet du pH 

(En présence des ions 

compétiteurs) 

Concentration initiale des ions phosphate (1mM); temps de contact 

60 minutes; Dose d’oxyhydroxydes de fer (2 g/L);   

Concentrations des anions (1mM): Na2SO4 ; (Na2Cr2O7, H2O) ; 

(NH4)2C2O4 

Concentrations des cations (10-5M): Pb(NO3)2 ; (Cd(NO3)2 , 4H2O); 

Cu(NO3)2. 3H2O 

Effet de la concentration 

initiale des ions  

phosphate 

Temps de contact 60 minutes ; pH ~ 5 ; Dose de l’oxyhydroxyde de 

fer (2 g/L)  

Effet de la température Concentration initiale des ions phosphate (1mM); temps de contact 

30 minutes ; pH ~5 ; Dose de l’oxyhydroxyde de fer (2 g/L)  
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Les suspensions formées  sont  agitées pendant la période du temps désirée; les pH 

d’équilibre sont mesurés et les suspensions sont centrifugées à 3000 tours/minute durant 

15 minutes. Les ions phosphate sont dosés dans les surnageant récupérés par 

spectrophotométrie UV-visible.  

II. 2. 2. Dosage des ions phosphate  

Dans la présente étude, nous avons utilisé la méthode de dosage des 

orthophosphates par spectrophotomètrie d’absorption moléculaire (Rodier, 2009). 

La réaction de base consiste à combiner l’acide molybdique avec le phosphore ortho. La 

présence d’un composé réducteur conduira à la formation de complexes, véritables 

clusters d’atomes Mo et O2 associés, à haut poids moléculaire et intensément colorés. 

Le choix du réducteur sera déterminant pour obtenir un composé présentant une 

absorption dans le visible reproductible et intense (Gautheyrou et Gautheyrou, 1989). 

Dans notre étude, nous avons utilisé le molybdate d’ammonium. Les ions phosphate 

réagissent en milieu acide avec le molybdate d’ammonium pour former un complexe 

phosphomolybdique.  

PO4
3-

 (aq) + 12(NH4)2MoO4(aq) +24H+
(aq) ↔ (NH4)3PO412MoO3(aq) + 21NH4

+
(aq) +12H2O 

Après réduction par l’acide ascorbique, une coloration bleue se développe. Le 

développement de la coloration est accéléré par l’utilisation d’un catalyseur le tartrate 

double d’antimoine et de potassium. 

Les mesures des absorbances sont réalisées à l’aide d’un spectrophotomètre UV-Visible 

à double faisceaux SHIMADZU 1650 PC (Figure 36) à la longueur d’onde de 700 nm 

en utilisant une cuve en quartz de 1cm.  

Selon la relation de Beer-Lambert, à une longueur d’onde (λ) donnée, l’absorbance 

d’une solution est proportionnelle à la concentration des espèces de la solution, et à la 

longueur du trajet optique (distance sur laquelle la lumière traverse la solution) :  

log
10 

(I
0
/I

T
) = A

λ 
= ε

λ 
l C,  

A
λ
: l’absorbance ou la densité optique de la solution pour une longueur d’onde λ (sans 

unité);    

C: la concentration de la substance dans la solution (en mol /L) ;  

l: la longueur du trajet optique (en cm);  
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ε: le coefficient d’extinction molaire ou coefficient d’absorption moléculaire (mol
-

1

.L.cm
-1

) ;  Il rend compte de la capacité de l’espèce à absorber la lumière, à une 

longueur d’onde λ et il dépend de la température et de la nature du solvant. 

 

 

Figure 36: Schéma de principe d’un Spectrophotomètre UV-Visible à double faisceau. 

 

Une droite d’étalonnage est préalablement établie (Annexe 1). 

II. 2. 3. Analyse spectroscopique 

Après fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de fer, les solides 

récupérés sont séchés puis caractérisés par la méthode DRIFT. Les mesures sont 

réalisées directement sur les poudres des échantillons solides mélangés avec du KBr. 

Les analyses spectroscopiques d’infrarouge sont réalisées de la même manière que les 

oxyhydroxydes bruts. 
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II. 3. Résultats et Discussion 

II. 3. 1. Etude Macroscopique  

II. 3. 1. 1. Etude macroscopique de la fixation des ions phosphate sur la 

ferrihydrite préparée 

II. 3. 1. 1. 1. Effet du pH  

Le pH est un facteur important dans toute étude d’adsorption, du fait qu’il peut 

influencer à la fois la structure de l’adsorbant et de l’adsorbât ainsi que le mécanisme 

d’adsorption. L’évolution de la fixation des ions phosphate en fonction du pH par la 

ferrihydrite préparée est présentée dans la Figure 37. L’adsorption des ions phosphate 

par la ferrihydrite est plus favorable dans le domaine de pH acide. Le taux d’adsorption 

maximal atteint ~98% dans le domaine de pH 2,5 - 5, puis baisse graduellement avec 

l’augmentation du pH jusqu’à atteindre 56% à pH ~8.  
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Figure 37: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite préparée 

(C0 :1mM;  Dose de la ferrihydrite 2g/L;  t: 1 h) 

(En insertion: Evolution de pHéquilibre en fonction du pHinitial) 
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Le caractère polyprotique du ligand phosphate, implique que son adsorption se produit 

le long d’un important domaine de pH. Elle est maximale à faible pH et diminue 

graduellement avec son augmentation (Boukhalfa, 2006). D’après Namryong (2007) 

l’adsorption maximale des anions se produit entre le pKa de l’acide et le PZC de 

l’oxyde de fer. 

L’adsorption des ions phosphate en fonction du pH est dépendante de la 

spéciation aqueuse de l’ion phosphate et du degré de protonation ou déprotonation des 

groupes fonctionnels surfaciques de la ferrihydrite. Selon le diagramme de spéciation 

des ions phosphate que nous avons tracé et présenté dans la Figure 38, les 

orthophosphates regroupent les formes oxydées du phosphore (H3PO4, H2PO4
-, HPO4

2-, 

PO4
3-); leur répartition dépend du pH du milieu. Elles sont caractérisées par les 

équilibres: 

HPO4
2- + 2H+ ⇌ H3PO4 (aq) 

HPO4
2- + H+  ⇌ H2PO4

- 

HPO4
2- ⇌ PO4

3- + H+ 

A pH<5, l’espèce dominante est H2PO4
- et la surface de la ferrihydrite est positivement 

chargée (pH< pHPZC), ce qui renforce les interactions électrostatiques. 
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Figure 38: Diagramme de spéciation des phosphates en fonction du pH 
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La charge de la surface des oxydes hydratés comme la ferrihydrite, est fortement liée au 

pH. Les groupes –OH attirent ou libèrent des protons en fonction du pH de la solution. 

Selon le diagramme de distribution des espèces de surface d’un oxyhydroxyde de fer 

(Figure 39), on peut noter que quand le pH diminue, il y’a protonation des hydroxyles 

singuliers coordinnés (Fe-OH) et prédominance des groupes fonctionnels Fe-OH2
+. Par 

conséquent, l’adsorption peut s’envisager comme une interaction électrostatique entre 

les ions phosphate et la charge positive de la ferrihydrite. 

Dans le domaine de pH, 6<pH<7, la diminution de l’adsorption des ions phosphate sur 

la ferrihydrite s’explique d’une part par le fait que l’espèce aqueuse prédominante 

bascule de H2PO4
- vers HPO4

2-, ce qui influe sur la formation des liaisons hydrogène 

puisqu’il y a un hydrogène de moins dans l’espèce HPO4
2- (Chubar et al., 2005), et 

d’autre part, par la diminution des sites de surface protonées de la ferrihydrite. La 

spéciation de surface de la ferrihydrite change en passant de sites d’adsorption très 

réactifs chargés positivement à des sites neutres moins réactifs. Par conséquent, 

l’interaction entre les ions phosphate et la ferrihydrite diminue lorsque le pH augmente 

vers le pHpzc de la ferrihydrite car la charge de surface de la ferrihydrite devient peu à 

peu nulle puis change de signe pour pH>7,43.  

 

 

Figure 39: Distribution des groupes positifs, négatifs et neutres sur la surface d’un 

oxyde de fer (pKa1 =7,09 ; pKa2= 11,11) (Cornell et Schwertmann, 1996) 
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À pH >7, la diminution progressive de la fixation des ions phosphate est due à la 

déprotonation de la surface. Selon le diagramme de distribution (Figure 39), en milieu 

basique, la prédominance des espèces Fe-OH, Fe-O- est observée. La charge de surface 

est globalement négative pour les valeurs de pH supérieures au pHpzc (7,43). Ce qui 

implique que la diminution de la fixation des ions phosphate avec l’augmentation du 

pH, reflète la diminution du nombre de groupes de surface Fe(OH)2
+ et l’augmentation 

du nombre des autres groupes de surface favorisant la répulsion électrostatique. 

Cependant, l’échange de ligand ne nécessite pas la charge de surface positive et la 

présence des groupes Fe-OH. Ce qui explique les taux d’adsorption enregistrés à 

pH>pHpzc. La compétition avec les ions OH-, peut aussi contribuer à la diminution de 

l’adsorption des ions phosphate.  

D’après la Figure insérée dans la Figure 37, A pH<7,5, lorsque le pH initial augmente, 

le pHéquilibre augmente proportionnellement selon l’équation (pHf = 1,187 pHi), ce qui 

peut être expliqué par la libération des OH- de la surface lors de la fixation des ions 

phosphate sur la ferrihydrite. Par conséquent, la fixation des ions phosphate sur la 

surface de la ferrihydrite peut être aussi due à un échange de ligand avec les ions 

hydroxyle. La Figure 40 illustre les possibles mécanismes de fixation des ions 

phosphate sur la ferrihydrite. 

 

Figure 40: Illustration schématique des mécanismes d’adsorption des ions phosphate 

sur la Ferrihydrire (Adapté d’après Li et al., 2016) 
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L’évolution de l’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite est en accord avec 

celles d’autres anions. Ainsi il a été reporté que le maximum d’adsorption des ions 

arséniate se produit dans le domaine de pH (4-9) (Raven et al., 1998), et celui des ions 

sulfate dans le domaine de pH (3-8) (Gu et al., 2016). Cette évolution a été aussi 

observée pour l’adsorption des ions phosphate sur le corindon (Halter, 2010). 

II. 3. 1. 1. 2. Effet de la présence des ions compétiteurs  

Effet de la présence des anions  

L’évolution de la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite en présence des 

anions sulfate, oxalate et chromate est présentée dans la Figure 41. Nous pouvons 

remarquer que la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite est affectée par la 

présence des anions selon l’ordre: sulfate< oxalate< chromate. Généralement, 

l’influence des anions sur l’adsorption des ions phosphate est liée à l’affinité des anions 

vers l’adsorbant (Zhou et al., 2012). La présence des ions sulfate ne montre aucun effet 

sur la rétention des ions phosphate dans le domaine de pH (2,5-6). Ce qui est en accord 

avec l’étude de Zhang et ses coauteurs (2009), qui concerne l’adsorption des ions 

phosphate sur un adsorbant de type oxyde de (Fe-Mn). Cependant, un effet important a 

été observé dans le cas de l’oxyde de fer hydraté (Zhou et al., 2012).  

Concernant l’effet de la présence des ions chromate, les résultats obtenus, 

montrent une diminution de la capacité d’adsorption des ions phosphate sur la 

ferrihydrite dans le domaine de pH (2–4), où  le taux de diminution est environ 5%. 

Lorsque le pH augmente dans le domaine de pH (4-6), la présence des ions chromates 

implique une diminution du taux d’adsorption de 13% des ions phosphate sur la 

ferrihydrite. Cette diminution peut être expliquée par l’importance de l’adsorption des 

ions chromate aux pH proches du pka2 (6,4) de l’acide chromique. Les ions chromates 

s’adsorbent fortement à faible pH sur la surface de l’hydroxyde de fer en absence des 

ions phosphate (Mustafa et al., 2001; Leckie et al., 1980). D’après Johnston et 

Chrysochoou, 2012, le chromate se lie aux surfaces minérales avec des forces 

intermédiaires à celles des ions phosphate et sulfate.  
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Figure 41: Effet de la présence des anions sur la 

fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée. (C0: 1mM ;  C anions: 1mM ; Dose de la 

ferrihydrite: 2g/L, t: 1 h) 

 

 

Tableau 10: Diminution du rendement 

d’adsorption des ions phosphate sur la 

ferrihydrite en présence des anions 

compétiteurs.  

 

Anion 

 

pH 

Taux  de 

diminution de 

l’adsorption 

(%) 

 

Sulfate 

 

[2-6] 

 

Pas d’effet 

 

Chromate 

 

 [2-4] 

 [4-6] 

 

~5%   

~13%  

 

Oxalate 

 

[2-3] 

[3-6] 

 

Pas d’effet  

~5% 
 

 

La présence des ions oxalates implique une légère diminution de l’adsorption des 

ions phosphate à pH ≥4. Cette valeur est proche du pka2 de l’acide oxalique (4,2). Les 

données du Tableau 10 montrent que la présence des oxalates diminue légèrement le 

rendement de la rétention des ions phosphate; le taux de diminution est environ 5% dans 

le domaine de pH (3-6). Ce qui peut être expliqué par la fixation des ions oxalate. Une 

réduction maximale de l’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite synthétisée 

s’est produite lorsque les ions oxalate ont été introduit avant le phosphate (Violante et 

al., 2002). Les anions des acides qui se dissocient partiellement comme l’acide 

oxalique, sont plus adsorbés sur les surfaces des hydroxyde aux pH proches de leurs pka 

(Liu et al., 1999 dans Boukhalfa, 2006).  

Les effets des anions étudiés sur la fixation des ions phosphate sur l’hydroxyde de fer 

fraichement préparé (Annexe 2) suivent l’ordre: sulfate< chromate< oxalate. Ce qui 

implique que la diminution du taux de fixation des ions phosphate en présence des ions 

chromate est en relation avec l’augmentation de la charge négative de la surface. 
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Effet de la présence des cations  

Afin d’évaluer l’effet des cations, la fixation des ions phosphate a été examinée en 

présence des ions Pb(II) Cu(II) et Cd(II) (Figure 42). Les résultats obtenus montrent 

une augmentation de la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite (Tableau 11). A 

pH>7, les effets des métaux suivent l’ordre: Pb > Cu > Cd; ce qui est en accord avec 

l’ordre de leur adsorption sur la ferrihydrite (Stephens, 2001). L’augmentation du taux 

de fixation des ions phosphate en présence des ions Cu (II) est de ~14%. En solution, 

l’espèce CuHPO4 est prédominante à pH>7 (Serpaud et al., 1994). L’augmentation du 

taux d’adsorption en milieu basique peut être interprétée par la formation des complexes 

ternaires. Cependant, aucun effet de la présence des ions phosphate n’a été observé sur 

l’adsorption des ions cuivre (II) sur la ferrihydrite (Tiberg et ses co-auteurs, 2013). Par 

conséquent, l’élévation du taux de fixation des ions phosphate peut être expliquée par 

l’augmentation de la charge positive de surface due à l’adsorption et la précipitation des 

ions cuivre. 
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Figure 42: Effet de la présence des cations sur 

la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée. (C0= 1mM ;  CCations
 = 10-5M ; Dose de 

ferrihydrite : 2g/L, t : 1 h) 

 

 

Tableau 11: Augmentation du rendement 

d’adsorption des phosphate sur la  

ferrihydrite en présence des cations à 

pH>7 

 

 

Cation  

Taux 

d’augmentation de 

l’adsorption (%) 

Cu (II) ~14% 

Pb (II) ~22% 

Cd (II) ~13% 
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En présence des ions Pb (II), aucun effet n’est observé dans le domaine de pH (2-

7). Lorsque le pH augmente (pH >7), le taux d’augmentation de la rétention des ions 

phosphate sur la ferrihydrite est au environ 22% (Tableau 11). Cette augmentation peut 

être expliquée par l’adsorption de Pb(II) sur la surface de l’hydroxyde de fer qui peut se 

produire dans ce domaine de pH (6,5-8) (Manceau et al., 1992). L’espèce PbHPO4 est 

prédominante dans ce domaine de pH (6-8) (Serpaud et al., 1994), impliquant 

l’augmentation de la charge positive de la surface. La formation des complexes ternaires 

peut aussi expliquer cette augmentation. D’autre part l’élévation du pH favorise la 

précipitation d’oxydes ou d’hydroxydes de métaux et par conséquent, l’adsorption des 

ions phosphate sur ces phases en suspension. Une augmentation de l’adsorption de Pb 

(II) par la ferrihydrite en présence des ions phosphate Il a été aussi observé (Tiberg et 

al., 2013). 

En présence des ions cadmium (II), la même forme d’évolution de l’adsorption 

des ions phosphate en présence des ions Cu(II) et Pb (II) est observée. Un déplacement 

du pH du maximum d’adsorption vers les pH élevés est aussi observé avec une 

augmentation du taux d’adsorption de ~13% à pH>7. D’après Serpaud et al (1994), en 

présence des ions phosphate, le cadmium existe essentiellement sous forme Cd(II). Ce 

qui implique que l’augmentation de la fixation des ions phosphate est liée à 

l’augmentation de la charge positive sur la surface de la ferrihydrite. Ce ci est confirmé 

par les résultats de la fixation des ions phosphate sur l’hydroxyde de fer fraichement 

préparé en présence des ions Cd(II) où aucun effet n’a été enregistré. Par ailleurs, 

l’amélioration significative de l’adsorption des ions Cd(II) sur la ferrihydrite en 

présence des ions phosphate à pH>7 (Tiberg et Gustafsson, 2016) laisse supposer aussi 

la possibilité de formation de complexe ternaire.  

II. 3. 1. 1. 3. Effet de la concentration initiale-Isotherme d’adsorption 

La concentration initiale fournit une force d’entraînement importante pour 

surmonter toutes les résistances de transfert de masse de toutes les molécules entre les 

phases aqueuses et les solides (Juang et al., 1997; Donmez et Aksu, 2002). La Figure 

43 présente l’évolution de l’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite en fonction 

de la concentration initiale des ions phosphate. L’accroissement de cette dernière 

engendre une élévation de la quantité adsorbée pour atteindre une valeur maximale à 

une concentration de 70 mgP/L. Ce qui implique que le nombre de sites disponibles 
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pour la sorption est un facteur limitant. Par ailleurs, le taux d’adsorption en % montre 

une diminution avec l’augmentation de la concentration initiale des ions phosphate 

(Figure 43), car le nombre de sites disponibles diminue. Le taux de sorption est donc 

relativement plus important pour les faibles concentrations.  

L’étude expérimentale des variations de concentration permet de déterminer des 

isothermes d’adsorption. On utilise le fait qu’à l’équilibre, il y a une distribution définie 

du soluté entre les phases liquide et solide. Une isotherme d’adsorption est la 

représentation à température constante de la quantité adsorbée à l’équilibre sur un 

matériau en fonction de la concentration à l’équilibre. 
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Figure 43: Evolution de la fixation des ions phosphate en fonction de la concentration 

initiale des ions phosphate. (Dose de la ferrihydrite: 2g/L, t: 1h ;  pH~5) 

Les isothermes d’adsorption sont souvent exploitées pour la détermination des capacités 

maximales de fixation et pour l’identification du type d’adsorption. D’après Parfitt et 

Rochester (1986), toutes les isothermes d’adsorption des ions phosphate sont ce qu’on 

appelle des isothermes de forte affinité. L’isotherme expérimentale d’adsorption des 

ions phosphate sur la ferrihydrite préparée est présentée dans La Figure 44. Elle montre 

deux couches successives de type L selon la classification de Giles et al (1974). Ce qui 

est en accord avec les résultats de Pechenyuk et Semushina (2007) et Sherman et 
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Randall (2003), qui ont observé l’apparition d’une deuxième couche d’adsorption lors 

de l’adsorption des ions phosphate et des ions arséniate respectivement sur un gel 

d’oxyhydroxyde de fer. D’après Pechenyuk et Semushina (2007), la ferrihydrite 

présente une sélectivité élevée pour les ions phosphate, et la chimisorption des ions 

phosphate se produit probablement dans la zone d’un remplissage incomplet de la 

première couche d’adsorption. 

Dans la gamme des concentrations utilisées dans notre étude, la quantité adsorbée 

augmente avec l’augmentation de la concentration à l’équilibre des ions phosphate 

jusqu’à atteindre une valeur maximale de 15,2 mg/g et 26,1 mg/g pour les deux couches 

respectivement, puis devient constante pour des concentrations d’équilibres plus élevés.  
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Figure 44: Isotherme expérimentale d’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée (Dose de la ferrihydrite: 2g/L, t: 1h ;  pH~5) 

L’établissement d’une isotherme d’adsorption s’accompagne très souvent d’une 

modélisation. Les principales motivations pour décrire les isothermes d’adsorption à 

partir des modèles sont la volonté de disposer d’un nombre limité de paramètres 

permettant de décrire les caractéristiques d’adsorption d’un adsorbant, sans qu’il soit 

nécessaire de se référer à une courbe (Barrow, 1978 dans Coulibaly, 2014). La 

modélisation mathématique est basée sur des hypothèses non vérifiables ou empiriques, 
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mais elle permet d’obtenir un certain nombre d’informations qualitatives et 

quantitatives comme le type d’interaction et la quantité maximale adsorbée. Il existe un 

nombre important de modèles disponibles dans la littérature. Les modèles les plus 

utilisés pour les systèmes mono-soluté dans la littérature sont les isothermes de 

Langmuir et de Freundlich. Les données expérimentales obtenues dans la présente étude 

sont testées à l’aide des modèles de Langmuir, de Freundlich et de Temkin.  

Le modèle de Langmuir est un modèle très répandu est basé sur des hypothèses 

réactionnelles (Langmuir, 1918). Dans ce modèle, le solide est supposé avoir une 

capacité d’adsorption limitée (Qmax) liée à un nombre limité de sites d’adsorption et 

formation d’une couche monomoléculaire. Les hypothèses de ce modèle sont les 

suivantes: 

 

➢ La molécule adsorbée est située sur un site bien défini du matériau adsorbant  

➢ Chaque site n’est susceptible de fixer qu’une molécule ; 

➢ A l’adsorption maximale, seule une monocouche est formée, les molécules de 

l’adsorbant ne se déposent pas sur les molécules déjà adsorbées, 

➢ La réaction d’adsorption est réversible ; 

➢ L’énergie d’adsorption de tous les sites est identique et indépendante de la 

présence de molécules adsorbées sur les sites voisins. 

L’isotherme de Langmuir présente l’avantage de prévoir l’existence d’une limite 

supérieure pour les fortes concentrations. Elle décrit les phénomènes sous une forme 

analytique simple de façon satisfaisante aux gammes de concentrations peu étendues 

(Coulibaly, 2014). L’expression de la constante de Langmuir kL (L/mg) permet d’écrire: 

KL =  Qe /(Ce (Qmax - Qe)) 

Un réarrangement de l’équation précédente donne alors l’équation de Langmuir : 

Qe = Qmax KL Ce / (1 + KL Ce) 

 

(Qe/Ce) = QmaxKL - KL Qe 

 

La forme linéaire de l’équation de Langmuir est donnée par l’équation: 
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Ce/Qe = (Ce /Qmax) + 1 /(Qmax.KL) 

Ce/Qe = (1/ Qmax )Ce + 1 /(Qmax.KL) 

Qe: La quantité de molécules fixée sur l’adsorbant à l’équilibre par gramme 

d’adsorbant; Ce: Concentration en solution à l'équilibre (mg/L); Qmax: Capacité 

d’adsorption maximale (mg/g). 

L’application du modèle de Langmuir aux données expérimentales issues de 

l’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite préparée n’a comme objectif que la 

détermination des capacités maximales pour les deux couches.  
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Figure 45: Isotherme de Langmuir de la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée.  

L’isotherme de Freundlich est un modèle empirique (Freundlich, 1909). Il est 

applicable aux surfaces hétérogènes et ne permet pas la prise en compte de la saturation 

du nombre de sites d’adsorption sur le matériau considéré. Ainsi, l’adsorption peut se 

poursuivre par la formation de couches multiples avec interaction entre molécules 

adsorbées. L’isotherme de Freundlich est purement mathématique, ses constantes ne 

présentent aucune correspondance physique. Ce modèle est décrit par les équations 

suivantes: 
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Qe = KfCe
1/n

 

Ln Qe = LnKf +1/n LnCe 

kf : Constante de Freundlich (L/g) qui indique la capacité de sorption du matériau  

1/nf : Facteur d’hétérogénéité.  

Des études ont montré qu’il est possible de relier l’exposant de l’équation de Freundlich 

(n) à l’affinité des matériaux adsorbants pour la molécule considérée. En générale, 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 du 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 et 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 de la diminution de la capacité d’adsorption (Kim et al., 2003). Selon ce modèle, 

l’isotherme possède une pente infinie à l’origine et ne comporte pas de plateau strict de 

saturation. La Figure 46 présente la linéarisation des données expérimentales de 

l’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite pour les deux couches. Les pentes et 

les ordonnées à l’origine de ces droites ont permis de calculer les paramètres de 

Freundlich (Kf et n) en plus des coefficients de corrélation qui sont résumés dans le 

Tableau 16. Dans les deux cas, les facteurs d’hétérogénéité (1/nf) sont inférieurs à 1 

(0,17 et 0,65 respectivement). Ce qui signifie que l’adsorption est favorable et le modèle 

de Freundlich est convenable. 
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Figure 46: Isotherme de Freundlich de la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée 

L’isotherme de Temkin possède l’avantage de pouvoir représenter les résultats sur 

des gammes de concentrations étendues et permet d’accéder à la variation de l’énergie 

d’adsorption (Ferrandon et al., 1993 dans Coulibaly, 2014). C’est une application de la 

relation de Gibbs pour les adsorbants dont la surface est considérée comme 

énergétiquement homogène (Toth, 1971). La principale hypothèse est que l’affinité 

diminue linéairement avec l’augmentation de l’adsorption sur la surface du matériau. 

Cette baisse d’affinité est liée aux interactions entre les molécules si la surface de 

l’adsorbant est uniforme. Dans le cas d’une surface non uniforme, les interactions entre 

les molécules peuvent se superposer à celles dues à l’hétérogénéité de la surface 

(Tempkin et Pyzhev, 1940 dans Coulibaly, 2014). L’équation qui découle de ces 

simplifications se présente comme suit:  

Qe / Qmax = θ = (RT/ΔQ) ln (KT.Ce) 

(θ): Le taux de recouvrement  

R: Constante des gaz parfaits (8,314 J mol-1 K-1) 

T: Température absolue en Kelvin (K) 
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ΔQ: Variation d’énergie d’adsorption (en J mol-1) 

KT: Constante de Temkin (en L.mg-1) 

Le trace de Qe en fonction de ln Ce, permet de déterminer Qmax(RT/ΔQ). La variation de 

l’énergie d’adsorption ΔQ est calculée en introduisant une valeur de Qmax calculée par 

l’équation de Langumir. 

Les paramètres calculés à partir des représentations linéaires des données 

expérimentales de l’adsorption des ions phosphate (Figure 47, Tableau 12), montrent 

que l’énergie d’adsorption (ΔQ) et la constante de Temkin (K) de la première couche 

sont plus élevés.  
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Figure 47: Isotherme de Temkin  de la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée 
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Tableau 12 : Paramètres des isothermes de fixation des ions phosphate sur la 

ferrihydrite préparée  

Modèle  Freundlich  Temkin    

 

1ère couche R: 0,991 

K: 11,36 L. g-1 

n: 5, 88 

R: 0,966 

ΔQ: 10,99 KJmol-1 

K: 19,14 L.mg-1 

 

2ème couche 

R: 0,990 

K: 3,82 L. g-1 

  n: 1,54 

R: 0,844 

ΔQ: 2,38 KJmol-1 

K: 2,64 L.mg-1 

 

La comparaison des valeurs des  coefficients de corrélation obtenus, révèle que les 

isothermes d’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite pour les deux couches 

peuvent être décrites par les équations utilisées selon l’ordre: Freundlich > Temkin. Ce 

qui est confirmé par les représentations des courbes calculées présentées dans la Figure 

48 et qui montrent que le modèle de Freundlich est le plus approprié pour décrire les 

données expérimentales. 
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Figure 48: Modélisation  des isothermes d’adsorption des ions phosphate sur la 

ferrihydrite préparée. 

D’après Wang et al (2013a), le modèle de Freundlich est approprié à la description des 

isothermes expérimentales à cause de l’hétérogénéité de la surface des oxyhydroxydes 

de fer. L’adéquation du modèle du pseudo deuxième ordre à la cinétique de fixation des 

ions phosphate (Annexe 5) peut renforcer cette hypothèse. Cependant, il a été aussi 

observé que le modèle de Langmuir s’applique mieux aux résultats expérimentaux 

d’adsorption des ions phosphate sur les gels d’oxyhydroxyde de fer (Pechenyuk et 

Semushina, 2007). 

II. 3. 1. 1. 4. Effet de la température  

La Figure 49 présente l’effet de la température sur la fixation des ions phosphate 

sur la ferrihydrite préparée. Elle montre une légère augmentation de la quantité adsorbée 

avec l’augmentation de la température. D’après Al-qodah (2000), l’augmentation de la 

température favorise la diffusion des molécules à travers la couche limite externe et les 

pores internes des particules de l'adsorbant, suite probablement à la diminution de la 

viscosité de la solution.  

Les paramètres thermodynamiques (ΔG0, ΔH0, ΔS0) sont utiles pour définir la nature du 

processus d’adsorption. L’énergie d’une molécule de soluté varie quand elle se 
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rapproche de la surface pour atteindre un minimum à une certaine distance d’un site 

d’adsorption. Ce minimum est appelé un puits d’énergie potentielle, ou un puit de 

potentiel caractérisé par l’équation suivante :       ΔGads= ΔHads  ̶   TΔSads 
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Figure 49: Effet de la température sur la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée. (C0: 1mM ;  Dose de la ferrihydrite: 2g/L, t: 30 min) 

L’enthalpie libre standard (ΔG°), est l’énergie d’adsorption de Gibbs, qui est composée 

de deux termes, un terme relatif à la variation de l’enthalpie (ΔH°) qui exprime les 

énergies d’interactions entre les molécules et la surface de l’adsorbant, et un autre terme 

exprimant la variation de l’entropie qui représente la modification et l’arrangement des 

molécules dans la phase liquide et sur la surface (Coulibaly et al., 2014). 

 Les paramètres thermodynamiques ont été déterminés en utilisant les équations 

suivantes: 

Kd= Qe/Ce 

kd: Constante de distribution; Qe: Capacité d’adsorption à l’équilibre (mg.L-1);                    

Ce: Concentration en solution à l’équilibre du soluté (mg/L); 

G°= –RTlnKd 

lnKd= (ΔS°/R) – (H°/R)1/T 

R: Constante des gaz parfaits (J. mol-1 .K-1) ; T: Température absolue (K).  
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L’évolution de  (lnKd) en fonction de (1/T) est représentée dans la Figure 50 et les 

paramètres thermodynamiques calculées sont illustrés dans le Tableau 13. 
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Figure 50: Variation de la constante d’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite 

préparée en fonction de la température  

Tableau 13: Données thermodynamiques de l’adsorption des ions phosphate sur la 

ferrihydrite préparée 

∆H° (kJ.mol-1) ∆S° (J.mol-1.K-1) ∆G° (kJ.mol-1) 

 

55,68    

 

13,30 

T=307 (K) T= 315(K) T= 325(K) 

-3,601 -4,166 -4,677 

 

Les valeurs négatives de ΔG° indiquent que le processus est spontané. La valeur 

positive de ΔS0 indique que le caractère aléatoire augmente à l’interface solide/solution 

au cours du processus de sorption (Yoon et al., 2014). La valeur de ΔH supérieure à 

zéro montre que l’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite est endothermique. 

Ce qui est en accord avec les résultats de l’adsorption des ions phosphate sur 

l’hydroxyde de fer amorphe Fe(OH)3 (Mustafa et al., 2004) et sur la magnétite (Yoon et 

al., 2014).  
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II. 3. 1. 2. Etude macroscopique de la fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée  

II. 3. 1. 2. 1. Effet du pH 

L’évolution de la fixation des ions phosphate sur la goethite préparée en fonction 

du pH est présentée dans la Figure 51. Le taux de fixation est maximal au alentour de 

pH (3-6), puis diminue. Cette tendance d’évolution est en bon accord avec les résultats 

des études d’adsorption des ions arséniate (Gao et Mucci, 2003) et des ions chromate 

sur la goethite (Weerasoraya et al., 2000). Le taux de rétention reste limité par la 

disponibilité des formes anioniques. L’espèce H2PO4
- est prédominante aux alentours 

des pH du maximum de fixation. A pH<6, les ions H2PO4
- sont mieux retenus par la 

surface de la goethite préparée. Le comportement de la charge primaire de la goethite 

est dû à la protonation des groupes de surface (≡FeOH(H)) et de (≡Fe3O(H)) (Hiemstra 

et al., 2004).  
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Figure 51: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate sur la goethite préparée      

(C0: 1mM ; Dose de la goethite: 2g/L ;  t: 1h) 

 (En insertion: Evolution du pHéquilibre en fonction du pHinitial) 
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A pH>6 qui est toujours inferieur à pHPZC (8,20), l’adsorption des ions phosphate 

diminue rapidement. Ce qui est en relation avec la diminution du nombre de groupes de 

surface Fe(OH)2
+, impliquant moins de charges favorables à la rétention des phosphate.  

La Figure insérée dans la Figure 51 qui représente l’évolution du pH, montre une 

certaine stabilité du pH durant le processus d’adsorption (pHf =0,99 pHi). Ce qui peut 

être en relation avec les quantités de phosphate fixées qui sont inferieur à celles 

enregistrées dans le cas de la ferrihydrite. Cette évolution peut aussi suggérer 

l’intervention d’une physisorption.   

II. 3. 1. 2. 2. Effet de la présence des ions compétiteurs   

Effet de la présence des anions 

L’évolution de la fixation des ions phosphate sur la goethite en présence des 

anions montre que les ions oxalate ont l’effet le plus important à faible pH (Figure 52). 

La présence des ions sulfate n’a pas d’effet à pH < 4. Cependant une diminution du taux 

d’adsorption des ions phosphate est enregistrée à pH>4. Dans une étude qui concerne la 

compétition des ions majeurs de l’eau de mer sur l’adsorption des ions phosphate sur la 

goethite, il a été aussi montré que la présence des ions sulfate implique une diminution 

de l’adsorption à pH<6 (Hawke et al., 1989  et Parfitt, 1982). 

L’effet de la présence des ions chromates n’est pas important. On remarque une 

légère diminution du taux d’adsorption des ions phosphate dans le domaine de pH (2-6). 

Le taux de diminution est relativement faible; ce qui indique que la liaison chimique 

entre la goethite préparée et les ions phosphate est plus forte que celle entre les ions 

chromates et la goethite (Wang et al., 2013b). D’après Mesuere et Fish (1992), les ions 

CrO4
2- peuvent s’adsorber efficacement sur la goethite dans le domaine de pH (2-6). 

La diminution de la fixation des ions phosphate sur la goethite préparée en 

présence des ions oxalate à pH<3, traduit une compétition significative entre les deux 

anions. Ce qui peut être expliqué par l’adsorption des ions oxalate dans ce domaine de 

pH puisque l’adsorption des ions oxalates sur les oxydes de fer tel que la goethite est 

rapide (Inskeep, 1989). D’après Kreller et al (2003), les interactions d’adsorption des 

ions phosphate et des espèces organiques sur les surfaces minérales sont complexes. 
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Figure 52: Effet de la présence des anions sur 

la fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée (C0 : 1mM ; Canions: 1mM ; Dose de la 

goethite préparée: 2g/L ;  t: 1h) 

 

Tableau 14: Diminution du 

rendement d’adsorption des ions 

phosphate sur la goethite en présence 

des anions compétiteurs. 

 

Anion  

 

pH 

Taux  de 

Diminution de 

l’adsorption (%) 

 

Sulfate 

[2-4] 

[4-5] 

 [5-6] 

Pas d’effet 

   ~ 3,5% 

~ 6% 

Chromate [2-6] ~ 2% 

 

Oxalate 

[2-3] 

[4-6] 

~ 6% 

~ 3% 
 

Effet de la présence des cations  

La Figure 53 montre l’évolution de la fixation des ions phosphate sur  la goethite 

préparée en présence des cations. L’effet de la présence des ions Cu(II) dépend du pH. 

Une diminution de la fixation des ions phosphate est observée à pH <7 et une légère 

augmentation est observée à pH>7. Cette augmentation peut être attribuée à la 

formation d’un complexe ternaire entre les ions Cu(II) et les ions phosphate et les 

groupes Fe-OH de la goethite. Lin et al., 2004 ont montré que la présence des ions 

phosphate améliore l’adsorption des ions cuivre (II) sur la goethite à pH faible (pH~3).  

Le taux d’adsorption des ions phosphate sur la goethite augmente légèrement en 

présence des ions Pb (II). Ce qui peut être expliqué par la formation d’un complexe 

ternaire et la formation additionnelle des complexes électrostatiques. Ceci a été aussi 

noté dans l’étude d’adsorption des ions sulfate sur la goethite en présence des ions 

plomb (II) (Elzinga et al., 2001). Par ailleurs, Xie et Giammar (2007) et Hettiarachchi et 

ses coauteurs (2000) ont montré que l’ajout de phosphate facilite l’adsorption des ions 

Pb (II) sur la goethite. Cependant, Weesner et Bleam (1998) n’ont pas observé un effet 

significatif.  
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En présence des ions cadmium, une diminution de l’adsorption des ions phosphate 

est observée dans le domaine de pH étudié. Cette diminution peut être attribuée à la 

formation de complexes Cd-phosphate en solution. D’après les résultats de Lee et 

Doolittle (2002), l’adsorption des ions Cd(II) a tendance à diminuer en présence des 

ions phosphate monopotassique et à augmenter en présence des ions phosphate 

dipotassique dans les sols. Ce qui montre l’importance de la spéciation. Plusieurs études 

ont montré que le phosphate améliore l’adsorption des ions Cd (II) par la goethite 

(Venema et al., 1997; Collins et al., 1999; Wang et Xing, 2002 ; Wang et Xing, 2004) et 

il a été suggéré que ceci est uniquement dû à l’interaction électrostatique. 
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Figure 53: Effet de la présence des cations 

sur la fixation des ions phosphate sur la 

goethite préparée (C0: 1mM ; Ccation: 10-5 M ; 

Dose de la goethite préparée: 2g/L ;  t: 1h) 

 

Tableau 15: Augmentation ou diminution 

du rendement d’adsorption des phosphate 

sur la goethite préparée en présence des 

cations en fonction du pH. 

 

Cation 

 

pH 

Taux de diminution 

ou d’augmentation 

de l’adsorption (%) 

Cu(II) 
[3-7] 

pH>7 

Diminution ~ 5% 

Augmentation  ~2% 

Pb(II) pH<7 

pH>7 

Augmentation  ~2% 

Pas d’effet 

 

Cd(II) 

[2-4] 

[5-6] 

pH>6 

Diminution ~ 5% 

Diminution ~ 7% 

Diminution ~ 4% 
 

  

II. 3. 1. 2. 3. Effet de la concentration initiale - Isotherme d’adsorption  

La Figure 54 représente l’isotherme expérimentale de l’adsorption des ions 

phosphate sur la goethite. Aucune saturation n’est observée. Une augmentation de la 

capacité d’adsorption en même temps que celle de la concentration à l’équilibre est 

enregistrée dans le domaine de concentrations utilisé. Cette augmentation confirme que 

l’adsorption n’est pas limitée par la saturation d’un nombre limité de sites hautement 
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réactifs sur l’adsorbant (Halter, 2010). D’après la classification de Giles et al., 1974, 

l’isotherme d’adsorption des ions phosphate sur la goethite est de type L sans plateau 

strict de saturation.  
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Figure 54: Isotherme expérimentale de l’adsorption des ions phosphate sur la goethite 

préparée  (C0: 1mM ; Dose de la goethite: 2g/L ;  t: 1h ; pH~5). 

Les résultats expérimentaux représentés selon les équations de Langmuir (Figure 55) et 

de Freundlich (Figure 56) montrent une répartition linéaire à l’inverse de l’équation de 

Temkin qui ne montre pas une linéarité satisfaisante (Figure 57). 

Les coefficients de corrélation calculés (Tableau 16) pour les isothermes de Langumir 

et de Freundlich sont supérieurs à 0,99, indiquant que les deux modèles peuvent être 

utilisés pour décrire les données expérimentales. Cependant, la capacité d’adsorption 

maximale calculée par l’équation de Langumir est inférieure à celle obtenue 

expérimentalement, impliquant que seule le modèle de Freundlich peut décrire 

l’isotherme expérimentale. Le coefficient de Freundlich calculé est supérieure à 1 

montrant une affinité de la goethite pour les ions phosphate.  

Le tracé des isothermes calculées de la fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée (Figure 58), confirme bien que le modèle de Freundlich est le mieux adapté. 

Ce résultat est en accord avec ce qui a été montré dans des études d’adsorption des ions 

arséniate sur la goethite (Gao et Mucci, 2003). 
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Figure 55: Isotherme de Langumir de la 

fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée 
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Figure 56: Isotherme de Freundlich de la 

fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée 
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Figure 57: Isotherme de Temkin de la 

fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée 

 

Tableau 16: Paramètres des isothermes 

d’adsorption des ions phosphate sur la 

goethite  

Modèle Paramètres 

Langmuir R: 0,992 

Qmax: 4,03 mg.g-1 

K: 1,73 L.mg-1 

Freundlich R: 0,990 

K: 2,46 L. g-1 

n: 3,22 

 

Temkin 

R: 0,946 

ΔQ: 14,34 KJmol-1 

K: 104,22 L.mg-1 
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Figure 58: Modélisation des isothermes d’adsorption des ions phosphate sur la goethite 

préparée 

II. 3. 1. 2. 4. Effet de la température 

La Figure 59 présente l’évolution de la fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée en fonction de la température. La courbe indique que la quantité adsorbée des 

ions phosphate diminue avec l’augmentation de la température. Ce qui laisse supposer 

que la réaction de surface est exothermique.  
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Figure 59: Effet de la température sur la fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée. (C0: mM; Dose de la goethite: 2g/L;  pH~6,8; t: 30min) 
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L’évolution de Lnkd en fonction de 1/T est présentée dans la Figure 60, et les grandeurs 

thermodynamiques sont résumées dans le Tableau 17. 
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Figure 60: Variation de la constante d’adsorption des ions phosphate sur la goethite 

préparée en fonction de la température 

  

Tableau 17: Données thermodynamiques de l’adsorption des phosphate sur la goethite 

préparée 

 

∆H° (kJ.mol-1) ∆S° (J.mol-1.K-1) ∆G° (kJ.mol-1) 

-22,45 -78 T=310(K) T= 317(K) T=329(K) 

1,88 2,65 4,12 

 

La valeur négative de ΔH° (-22,45kJ mol-1), confirme que la réaction est exothermique. 

Cette valeur inférieure à 40 kJ mol-1, confirme que l’adsorption est due à une 

physisorption et implique uniquement des forces intermoléculaires relativement faibles 

tels que celles de Van Der Waals (Chatterjee et Woo, 2009). La valeur négative de ΔS° 

suggère que le désordre du système diminue à l’interface solide-solution pendant 
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l’adsorption et qu’il existe une diminution du degré de liberté des espèces adsorbées. 

Elle indique aussi que l’ordre de distribution des molécules phosphate-goethite est 

important par rapport à celui dans la solution (Aydın et Aksoy, 2009). La valeur de ΔG° 

augmente avec l’augmentation de la température de la solution, ce qui indique que 

l’adsorption devient plus difficile et défavorisée lorsque la température augmente.  
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II. 3. 1. 3. Etude macroscopique de la fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée 

II. 3. 1. 3. 1. Effet du pH   

La Figure 61 présente l’évolution de la fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée en fonction du pH. Nous constatons que l’adsorption est maximale à pH acide 

dans le domaine de pH (3-5), puis diminue graduellement avec l’augmentation du pH 

d’équilibre de la solution. Cette évolution est identique à celle observée dans l’étude 

d’adsorption des ions As(V) sur l’hématite naturelle où le maximum de fixation a été 

enregistré dans le domaine de pH (2-6) (Gimenez et al., 2007). Concernant les ions 

phosphate, il a été reporté que leur adsorption sur la magnétite et l’alumine est 

maximale à pH<6 et à pH 4 respectivement (Yoon et al., 2014 et Huang et al., 2009).   
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Figure 61: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate sur l’hématite. (C0 :1mM ; 

Dose de l’hématite: 2g/L ;  t: 1h) (En insertion: Evolution de pH équilibre en fonction du 

pHinitial) 

À pH<5, l’espèce H2PO4
- est dominante dans la solution, l’augmentation de la capacité 

d’adsorption des ions phosphate en fonction du pH peut être expliquée par la charge de 

surface de l’hématite. La protonation des sites d’adsorption augmente les sites 
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positivement chargés. Ce qui permet d’augmenter la force d’attraction existante entre la 

surface de l’hématite et les ions phosphate (Zhang et al., 2009).  

A pH>5, la capacité d’adsorption des ions phosphate diminue graduellement. Cette 

diminution peut être expliquée par la déprotonation des sites de la surface. La charge 

négative des sites de l’hématite ne favorise pas l’adsorption des ions phosphate à cause 

de la répulsion électrostatique. Avec l’augmentation du pH, l’effet de la répulsion 

augmente et l’adsorption peut être aussi affectée par la compétition des ions phosphate 

avec les ions OH- sur les sites actifs de l’hématite. L’évolution du pH d’équilibre par 

rapport au pH initial (pHéquilibre=1,015 pHinitial) (Figure 61) est identique à celle 

enregistrés dans le cas de la goethite.  

II. 3. 1. 3. 2. Effet de la présence des ions compétiteurs  

Effet de la présence des anions  

L’évolution de la fixation des ions phosphate en présence des anions à différents 

pH est illustrée dans la Figure 62. La présence des ions sulfate implique une diminution 

de la capacité d’adsorption avec un taux de diminution qui augmente quand le pH 

diminue. Cette évolution de l’effet est en relation avec la fixation des ions sulfates. Ces 

résultats, sont en accord avec ceux des études reportés dans la littérature sur l’adsorption 

des ions phosphate sur les oxydes de fer ou d’aluminium en présence des ions sulfate. 

Selon Horany (2004), les ions sulfate remplacent les ions phosphate sur les 

nanoparticules de Fe2O3 et Al2O3 commerciaux. Cependant, aucun effet compétiteur n’a 

été observé sur l’adsorption des ions phosphate sur des nanoparticules d’oxyde de fer 

(Fe+3) en présence des ions sulfate (Zelmanov et Semiat, 2015).  

En présence des ions chromates, une diminution significative de l’adsorption est 

enregistrée. Leur effet diminue avec l’augmentation du pH. On peut justifier cette 

diminution par la compétition directe sur les sites d’adsorption entre les espèces des 

ions phosphate et les ions chromates. Des études d’adsorption des ions chromate sur 

l’hématite naturelle (Singh et al., 1993; Brown, et al., 2001) ont montré une forte 

affinité pour le Cr(VI) en solution aqueuse. Il a été reporté aussi que la fixation des ions 

chromates sur l’hématite synthétique est maximale dans le domaine de pH (4-6) 

(Bodunde et al., 2013) et le domaine de pH (2-3) (Adegoke et al., 2014; Ajouyed et al, 

2010). 
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Figure 62: Effet de la présence des anions sur la 

fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée (C0: 1mM ; Canions: 1mM ; Dose de 

l’hématite: 2g/L ; t: 1h) 

 

Tableau 18: Diminution du rendement 

d’adsorption des ions phosphate sur 

l’hématite préparée en présence des 

anions compétiteurs. 

 

 

Anion  

 

 

pH 

Taux  de 

diminution 

de 

l’adsorption 

(%) 

Sulfate 
[2-5] 

[5-6] 

~6- 7% 

~3% 

Chromate 
[2-5,5] 

[5,5-6] 

14% 

11% 

Oxalate [2,5-6] ~2% 
 

 

La présence des ions oxalates implique une légère diminution de la fixation des 

ions phosphate dans le domaine de pH (2,5-6). D’après Xu et gao (2008), les ions 

oxalates s’adsorbent mieux sur l’hématite dans le domaine de pH (2,4 -5). Ce qui 

suggère l’absence de compétition des deux ions pour les mêmes sites de surface.  

Effet de la présence des cations 

Selon les résultats obtenus (Figure 63), les effets des cations métalliques Pb(II), 

Cd(II) et Cu(II) sur l’adsorption des ions phosphate sur l’hématite dépendent du pH. 

Une diminution est enregistrée à pH<6. Quand le pH augmente, aucun effet n’est 

observé en présence des ions Cu(II) et Cd(II). Li et al (2006) ont révélé que la capacité 

d’adsorption des ions Cd(II) et Cu(II) par l’hématite naturel traitée diminue en présence 

des ions phosphate. Ce qui confirme la prédominant de l’adsorption des ions phosphate. 

En présence des ions Pb(II), le pourcentage d’adsorption augmente légèrement à pH>7. 

Ce qui peut être expliqué par l’augmentation des charges positives. 
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Figure 63: Effet de la présence des cations sur 

la fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée. (C0:1mM ; Ccations:10-5 M ; Dose de 

hématite: 2g/L ;  t: 1h) 

 

 

 

Tableau 19: Augmentation ou diminution 

du rendement d’adsorption des phosphate 

sur l’hématite préparée en présence des 

cations. 

 

 

Cation 

 

pH 

Taux de diminution 

ou d’augmentation 

de l’adsorption (%) 

 

Cu (II) 

 

[2-5,5] 

pH>5,5 

 

~6% (Diminution) 

Pas d’effet 

 

Pb (II) 

 

[3,5-7] 

pH>7 

 

~4% (Diminution) 

~3% (Augmentation) 

 

Cd (II) 

 

[2-6] 

pH>6 

 

~7% (Diminution) 

Pas d’effet 
 

 

II. 3. 1. 3. 3. Effet de la concentration initiale- Isotherme d’adsorption  

Dans le domaine de concentrations testées, la capacité d’adsorption des ions 

phosphate augmente lorsque la concentration en phosphate augmente selon une 

évolution exponentielle croissante sans atteindre la saturation. A l’inverse du 

pourcentage de fixation qui diminue selon une évolution exponentielle décroissante 

(Figure 64).  
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Figure 64: Isotherme expérimentale de l’adsorption des ions phosphate sur l’hématite 

préparée. (Dose de l’hématite: 2g/L ;  t: 1h ; pH~5) 

 

La représentation des données expérimentales par les équations de Langmuir, 

Freundlich et Temkin (Figure 65, 66 et 67) montre une linéarité dans le cas de 

l’équation de Freundlich. Les paramètres calculés et résumés dans le Tableau 20, 

montrent que le coefficient de corrélation le plus important est celui de l’équation de 

Freundlich. L’exposant n de Freundlich qui représente l’hétérogénéité des sites de 

surface de l’hématite est supérieur à 1 impliquant que la fixation des ions phosphate est 

favorable. 

La courbe calculée et présentée dans la Figure 68, montre bien que le modèle de 

Freundlich exprime mieux les données expérimentales. Ce qui n’est pas en accord avec 

ce qui a été conclu pour l’adsorption des ions chromate sur l’hématite où le modèle de 

Langmuir était plus approprié (Adegoke et al., 2014; Singh et al., 1993) 
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Figure 65: Isotherme de Langumir de la 

fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée 
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 Figure 66: Isotherme de Freundlich de la 

fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée  
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 Figure 67: Isotherme de Temkin de la 

fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée 

 

 

 

Tableau 20: Paramètres des isothermes 

d’adsorption des ions phosphate sur 

l’hématite préparée 

Modèle Paramètres  

 

Langmuir          R: 0,941 

Qmax: 10,69 mg.g-1 

K: 0,26 L.mg-1 

 

 

Freundlich R: 0,999 

K: 0,81 L.g-1   

n: 1,82 

 

 

Temkin R: 0.931 

ΔQ: 26,09 KJmol-1 

K: 9,04 L.mg-1 
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Figure 68: Modélisation de l’isotherme d’adsorption des ions phosphate sur l’hématite 

préparée 

II. 3. 1. 3. 4. Effet de la température  

 L’évolution de la fixation des ions phosphate sur l’hématite préparée en fonction 

de la température (Figure 69) montre que l’augmentation de la température ne favorise 

pas la rétention des ions phosphate. Le pourcentage de fixation décroît quand la 

température augmente.  
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Figure 69: Effet de la température sur la fixation des ions phosphate sur l’hématite 

préparée (C0: 31mg /L ; Dose de hématite: 2g/L ;  t: 30min ; pH~5) 
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Les paramètres thermodynamiques déterminés à partir de la droite LnKf (1/T) (Figure 

70) montrent que le processus d’adsorption des ions phosphate sur l’hématite préparée 

est non spontanée (ΔG >0) et qu’il est exothermique (∆H<0). On remarque aussi que la 

valeur de ∆S est négative. Ce qui indique qu’il existe une diminution du caractère 

aléatoire dans l’interface solide/solution pendant le processus d’adsorption (Adegoke et 

al., 2014). 
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Figure 70: Variation de la constante d’adsorption des ions phosphate sur l’hématite 

préparée en fonction de la température 

Tableau 21: Données thermodynamiques de l’adsorption des ions phosphate sur 

l’hématite préparée 

∆H° (KJ.mol-1) ∆S° (J.mol-1) ∆G° (KJ.mol-1) 

-26,190 -99,2 T= 297(K) T= 

311(K) 

T=  323(K) 

      3,06 4,58 5,93 

Des résultats similaires ont été enregistrés lors de l’adsorption des ions chromate sur les 

nanoparticules de l’hématite (α-Fe2O3) synthétique (Adegoke et al., 2014). 
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Conclusion  

 

Les résultats des essais macroscopiques, montrent que la fixation des ions 

phosphate sur les trois oxyhydroxydes de fer préparés est fortement liée au pH. Son 

maximum est enregistré dans le domaine des pH acides. La diminution de la surface 

spécifique et la présence des mésopores impliquent une diminution des capacités de 

fixation des ions phosphate selon l’ordre: Ferrihydrite > Goethite> Hématite.  

Le processus d’adsorption des ions phosphate sur la ferrihydrite est spontané et 

endothermique. A l’inverse de celui qui s’établit dans le cas de la goethite et de 

l’hématite et qui est exothermique et non spontané.   

Les effets de la présence des ions compétiteurs dépendent du pH, de la nature de l’ion et 

de l’oxyhydroxyde de fer. Généralement, la présence des ions chromate, Pb(II) et Cd(II) 

montrent les effets les plus importants.  
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II. 3. 2. Etude spectroscopique 

L’ion orthophosphate (PO4
3-) à l’état libre appartient au groupe ponctuel 

moléculaire de symétrie élevée (Td). Son spectre ATR-FTIR montre une seule vibration 

asymétrique v3 à environ 1006 cm-1. L’ion Hydrogénophosphate (HPO4
2-) a une 

symétrie C3v, la vibration v3 donne naissance à deux bandes à 1077 cm-1 et 989 cm-1 et 

la vibration ν1 est active et donne naissance à une bande à 850 cm-1. L’ion 

dihydrogénophosphate (H2PO4
-) possède une symétrie C2v, la réduction de la symétrie 

de C3v à C2v, implique l’apparition de trois bandes à 1160 cm-1, 1074 cm-1 et 940 cm-1 et 

la vibration ν1 est active et donne naissance à une bande à 870 cm-1. L’acide 

phosphorique (H3PO4) possède une symétrie C3v, la vibration ν3 engendre deux bandes à 

1179 cm-1 et 1006 cm-1 (Arai et Sparks, 2001; Deliyanni et al., 2007; Elzinga et Sparks, 

2007). Les spectres ATR-FTIR des espèces des ions phosphate en solution aqueuse à 

différents pH sont présentés dans la Figure 71.  

 

Figure 71: Spectres ATR-FTIR des ions phosphate en solution à différents pH (Arai et 

Sparks, 2001)  

Le Tableau 22 regroupe les modes de vibration et les positions des bandes d’absorption 

infrarouge pour les différentes espèces de l’ion phosphate en solution selon différentes 

études. 
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Tableau 22: Positions des bandes actives en infrarouge des ions phosphate en solution 

aqueuse. 

Espèce 

aqueuse 

Symétrie  Position des bandes (cm-1), Mode de vibration 

et description 

Références 

 

PO4
3- 

 

 

 

 

Td 

 

 

 

1006 (νas(P  ̶ O) 

 

Persson et al., 1996 

Arai et Sparks, 2001 

Gong, 2001 

Lefèvre, 2004  

Daou et al., 2007 

 

HPO4
2- 

 

 

 

C3V 

1077 νas(P ̶ O)   989 νs(P ̶ O)    847 ν(P  ̶OH) 

1077(ν3)    989(ν3)    850(ν1) 

1077 (ν3)    989(ν3)    847–850 

1076(ν3)   989(ν3)       

1078 (ν3)     989 (ν3)    850 (ν1) 

Persson et al., 1996 

Arai et Sparks, 2001 

Lefèvre, 2004 

Daou et al., 2007 

Borgnino et al., 2010 

H2PO4
− 

 

 

 

C2V 

1155 νas(P ̶ O)   1075 νs(P  ̶O)   940 νas(P ̶ OH) 

874 νs(P  ̶OH) 

1160(ν3)  1074(ν3)  940(ν3)  870(ν3) 

1153, 1076, 937  

1160 (ν3)   1076 (ν3)   940 (ν3)   873 (ν1) 

Persson et al., 1996 

 

Arai et Sparks, 2001 

Daou et al., 2007 

Borgnino et al., 2010 

H3PO4

 

 

C3V 

1174 νas(P=O)  1006νas(P  ̶OH)   890 νs(P ̶ OH)  

 

1179(ν3)   1006(ν3)    888(ν1) 

1174–1179    1006   890 

Persson et al., 1996 

 

Arai et Sparks, 2001 

Lefèvre, 2004 
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II. 3. 2. 1. Etude spectroscopique de la fixation des ions phosphate sur la 

ferrihydrite préparée 

La nature de la coordination des complexes de phosphate adsorbé sur les surfaces 

des oxydes et oxyhydroxydes de fer est possible de comprendre, grâce aux vibrations ν1 

et ν3 (Arai et Sparks, 2001). Dans les études IR, généralement la symétrie a été utilisée 

dans l’interprétation des liaisons caractéristiques des ions phosphate au lieu de la 

comparaison directe des positions de pics, parce que ces derniers se déplacent 

différemment avec les facteurs environnementaux (Tejedor-Tejedor, 1990; Gong, 2001 ; 

Lefèvre, 2004). Si la réduction de la symétrie est provoquée uniquement par la 

protonation, comme ce serait le cas pour l’adsorption de sphère externe, la vibration doit 

apparaître à des nombres d’onde similaires à l’espèce dominante en solution (Arai et 

Sparks, 2001).  

L’interprétation de nos spectres est basée sur le nombre de bandes observées dans la 

région de nombre d’onde 900-1200 cm-1, qui est associée aux modes vibrationnels des 

liaisons P-O (Nakamoto, 2009). En général, les fréquences de plus de 1000 cm-1 sont 

principalement des modes d’élongation asymétriques des atomes d’oxygène non 

pontants de phosphate. Les fréquences comprises entre 900 et 1000 cm-1 sont 

principalement des modes d’élongation symétriques des atomes d’oxygène non pontants 

(Kwon et Kubicki,  2004). 

II. 3. 2. 1. 1. Effet du pH 

Les spectres infrarouge de la ferrihydrite préparée après fixation des ions 

phosphate à différents pH dans le domaine 900-1200 cm-1 sont présentés dans la Figure 

72. Les positions des bandes observées sont différentes de celles de l’ion H2PO4
- en 

solution (Tableau 22). Quelque soit le pH, on distingue deux bandes larges au alentour 

de 1006 cm-1 et 1087 cm-1. Ce qui est attribué à la formation d’un complexe de sphère 

interne de symétrie C3V. C’est un complexe monodentate (Fe-OPO3) (Figure 73). Ce 

qui est en contradiction avec ce qui a été suggéré à propos de la formation des 

complexes des ions phosphate sur la surface des hydroxydes de fer (Hiemstra et Van 

Riemsdijk., 1999 ; Kwon et Kubicki, 2004). D’après, ces auteurs, la formation des 

complexes monodentate ne sont favorisés qu’à pH neutre. 
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La formation des complexes chimisorbés des ions phosphate implique un échange avec 

les groupements hydroxyles de surface. Ce qui a été enregistré dans l’étude 

macroscopique.  

A pH<7,5, dans l’étude spectroscopique de Arai et Sparks (2001), deux différents 

complexes de phosphate ont été identifiés sur la surface de la ferrihydrite: un complexe 

protoné monodentate mononucléaire (FeO)(OH)PO2) et un complexe protoné bidentate 

binucléaire (FeO)2OHPO.  

 

 

Figure 72: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate- Effet 

du pH 
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Figure 73: Configurations moléculaire  du complexe de sphère interne monodentate 

mononucléaire des phosphates (Adapté d’après Lefèvre, 2004) 

II. 3. 2. 1. 2. Effet de la concentration initiale des ions phosphate  

A pH~5, l’augmentation de la concentration ne semble pas avoir une forte 

influence (Figure 74). Ce qui suggère que la symétrie moléculaire des complexes de 

surface est similaire. Lorsque la concentration augmente, un léger déplacement des 

bandes est observé.  
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Figure 74: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate- Effet 

de la concentration des ions phosphate (pH 5). 
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II. 3. 2. 1. 3. Effet de la présence des ions compétiteurs  

Effet de la présence des anions  

La Figure 75 présente les spectres DRIFT de la ferrihydrite obtenus après fixation 

des  ions phosphate en présence des ions sulfate à différents pH. Il est nécessaire de 

noter qu’il est difficile de différencier les bandes attribuées aux ions sulfates de celles 

attribuées aux ions phosphate. L’ion libre SO4
2- a une symétrie tétragonale (Td), 

similaire à l’ion phosphate. La majorité des auteurs, suggèrent que les mécanismes 

d’adsorption des ions sulfate et phosphate sont identiques. La distinction entre les 

complexes des ions phosphate et ceux des ions sulfate, peut être faite par comparaison 

avec des complexes connus.  
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Figure 75: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions sulfate  

Les positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfate adsorbés par la 

ferrihydrite sont présentées dans le Tableau 23. Elles suggèrent que les bandes 

observées dans la présente étude à 1128, 1042 et 979cm-1 à pH≤5 (Figure 75) peuvent 

aussi être attribuées à la formation du complexe de sulfate de sphère interne 
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monodentate (Figure 76). A pH~6,9, ces bandes disparaissent et le spectre obtenu est 

similaire à celui obtenu à pH 6,2 en absence des ions sulfate (Figure 72), impliquant 

l’absence de complexe de surface de sulfate de sphère interne. Quantitativement, 

d’après les résultats macroscopique, la présence des ions sulfate n’a pas d’effet sur la 

rétention des ions phosphate par la ferrihydrite. Ce qui suggère que les ions sulfate se 

fixent sur la surface de la ferrihydrite mais n’entrent pas en compétition avec les ions 

phosphate (Figure 41).  

Tableau 23: Positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfate adsorbés sur la 

ferrihydrite 

Espèce et état de 

coordination 

Fréquence (cm-1) Complexe Références 

Sulfate / Hydroxyde 

de fer   (pH~5) 

1124 (ν3)      1055(ν3)     ~976         Sphère interne 

Monodentate 

Boukhalfa, 2006 

Sulfate /Ferrihydrite 1200 (ν3)      1050        980 (ν1)     Sphère interne Fukushi et al (2013) 

Sulfate /Ferrihydrite 

(pH˂6) 

(pH>6) 

                              

1170     1120 (ν3)   1050 (ν3) 980(ν1)    

1105      980(ν1)      

 

Sphère interne 

Sphère externe 

 

Johnston  et 

Chrysochoou 

(2016) 

 

 

Figure 76: Configuration moléculaire  du complexe de sphère interne monodentate  des 

ions sulfate sur la ferrihydrite en présence des ions phosphate  

En présence des ions chromate (Figure 77), une nouvelle bande apparait au 

alentour de 950 cm-1 avec un épaulement à 920 cm-1. Selon les positions des bandes 

caractéristiques des espèces de phosphate en solution (Tableau 22), une bande similaire 
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est observée dans le cas de l’espèce H2PO4
- avec la symétrie C2v. Cependant l’absence 

de bande aux nombres d’onde supérieurs à 1100 cm-1 suggère qu’elle est due à la 

fixation des ions chromate puisque les vibrations d’élongation Cr−O de la coordination 

du chromate, se produisent entre 950 et 800 cm−1 (Nakamoto, 1986).  
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Figure 77: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions chromates 

La présence des ions chromate a un effet plus important sur le mécanisme de fixation 

des ions phosphate à pH <5. La disparition de la bande observée à 1080 cm-1 en absence 

des ions chromate suggère la formation d’un complexe de sphère externe. 

En utilisant les positions des bandes IR des complexes chromates/ferrihydrite (Tableau 

24), on peut suggérer que le complexe de chromate formé est bidentate avec une 

symétrie C2V (Figure 78). 
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Tableau 24: Positions des bandes actives en infrarouge des ions chromate adsorbés sur 

la ferrihydrite  

Espèce  et état 

de coordination 
Fréquences (cm-1)  Complexe  Références 

pH 3,5 

 pH 7 

950    930    885    830    750  

         910   873    820              

 

Sphere interne 
Hsia et al., 1993 

pH ≥ 6,5 

pH< 6 

  906   873    820 

950     918    880   830    765 

Monodentate 

Bidentate 

Johnston et 

 Chrysochoou, (2012) 

pH>7 

pH< 7 

910     873     800 

955    930     880   830   765 

Monodentate 

Bidentate 

Johnston et 

Chrysochoou, (2016) 

 

 

Figure 78: Configurations moléculaires des complexes de sphère interne des ions 

chromate sur la ferrihydrite en présence des ions phosphate (a) bidentate binucléaire et 

b) bidentate mononucléaire 

Les spectres IR enregistrés en présence des ions oxalate à pH 3,5 ; 5,6 et 6,5 ne 

montrent pas de différence par rapport à ceux obtenus en leur absence (Figure 79), à 

l’exception de la diminution importante de l’intensité des bandes à pH 5,6. Cependant, 

le spectre obtenu à pH 4,6 présente une seule bande large à 1018 cm-1. Ce qui indique 

que la présence des ions oxalate a un effet important sur l’interaction des ions phosphate 

avec la surface de la ferrihydrite dans ce domaine de pH. Les résultats macroscopiques 

ont montré une diminution de l’adsorption des ions phosphate en présence des ions 

oxalate dans le domaine de pH (4-6) et aucun effet n’a été enregistré à pH<4 (Figure 

41).  
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Figure 79: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions oxalates (900-1200cm-1) 

 

Les bandes enregistrées aux nombres d’ondes supérieurs à 1200 cm-1 montrent 

l’interaction des ions oxalate avec la surface de la ferrihydrite (Figure 80). Ces bandes 

sont attribuées aux vibrations (C-O) (Tableau 25). Elles montrent la formation d’un 

complexe similaire à Fe(C2O4)3
3- (Figure 81). A pH 3,5 aucune interaction des ions 

oxalate avec la surface de la ferrihydrite n’est enregistrée.  

Tableau 25: Positions des bandes actives en infrarouge des complexes fer/oxalate en 

solution (Persson et Axe, 2005)  

Complexes Fe (III)/ oxalate Fréquences (cm-1) 

𝜈̅C-O                  𝜈̅C-O                 𝜈̅C-O +  𝜈̅C-C           𝜈̅C-O + 𝛿 C-O 

Fe(C2O4) 
+ (expérimentale) 

Fe(C2O4)3
3- 

(expérimentale) 

Fe(C2O4)3
3- 

(théorique) 

1713               1691                1389                      1246 

1713               1683                1392                   1267, 1252 

1684               1674                1384                      1289 
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Figure 80: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions oxalates (1200-1800cm-1) 

 

Figure 81: Structure du complexe  Fe(C2O4)3
3- (Persson et Axe, 2005) 

Effet de la présence des cations  

La présence des ions Cu(II) implique une modification importante du mécanisme 

de fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite malgré qu’aucun effet n’a été observé 

dans les essais macroscopiques dans le domaine de pH 3-6 (Figure 42). Les spectres 
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DRIFT obtenus ne peuvent être exploités  (Figure 82); deux épaulements sont observés 

à pH:4,9 et aucune bande n’est observée à pH:6,3.  
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Figure 82: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions Cu (II) 

En présence des ions Pb(II), les bandes enregistrées sont déplacées par rapport 

aux spectres obtenus en leur absence (Figure 83). Ce qui implique une certaine 

interaction des ions phosphate avec les ions Pb(II) à la surface de la ferrihydrite. À pH 

4,9, le spectre présente deux bandes vers 986, 1046 cm-1 et un épaulement à 1158cm-1. 

Ce qui peut être attribué à la formation d’un complexe de sphère interne de symétrie 

C2V; qui peut être un complexe monodentate protoné ou un complexe bidentate 

mononucléaire ou binucléaire (Figure 84). Selon le diagramme de spéciation du plomb 

présenté par Serpaud et al (1994),  l’espèce PbH2PO4
+ est prédominante dans le 

domaine de pH: 4-6. Ce qui peut aussi impliquer la formation d’un complexe ternaire de 

type (FeOH)2PbH2PO4 (Figure 85). Dans une étude d’adsorption des ions Pb(II) en 

présence des ions phosphate, il a été aussi montré par analyse EXAFS, la formation de 

complexes ternaires avec la ferrihydrite à pH<6 (Tiberge et al., 2013). A pH 6,6, seules 

les deux premières bandes sont observées avec une intensité plus importante, suggérant 

la formation d’un complexe de sphère interne monodentate de symétrie C3v. Dans ce 

domaine de pH, le complexe PbHPO4 est prédominant en solution (Serpaud et al., 
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1994). Par ailleurs, le spectre DRIFT de l’hydroxyde de fer fraichement préparé en 

présence des ions phosphate et Pb(II) (Annexe 4), montre qu’à pH: 6,6, une seule bande 

apparait à 1035cm-1, impliquant la formation d’un précipité de phosphate de fer. Ce qui 

écarte la formation d’un complexe ternaire de surface à ce pH et implique seulement 

une interaction électrostatique entre les deux ions. 
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Figure 83: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions Pb (II)  

 

Figure 84: Configuration moléculaires des complexes de sphère interne bidentate des 

ions phosphate. (a) bidentate binucléaire et (b) bidentate mononucléaire 

 

Figue 85: Structure du complexe ternaire de surface phosphate-Pb -ferrihydrite (Adapté 

d’après Tiberg et Gustafsson (2013) 



Chapitre II.3                    Fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de fer                                               

104

 
 

Les spectres DRIFT de la ferrihydrite obtenus après fixation des ions phosphate 

en présence des ions Cd(II) (Figure 86) révèlent une modification à pH 6,4. Les 

résultats des essais macroscopique (Figure 42) ont montré que les ions Cd (II) ont un 

effet sur la rétention des ions phosphate sur la ferrihydrite a pH>6. Aucun effet n’a été 

enregistré à pH<6. La bande et l’épaulement observés à pH 4,8 peuvent toujours 

caractériser la formation du complexe de phosphate de sphère interne monodentate de 

symétrie C3v. D’après le diagramme de spéciation des espèces du cadmium en solution 

en présence des ions phosphate (Serpaud et al., 1994), l’espèce Cd+2  prédomine et 

aucun complexe avec les ions phosphate ne se forme en solution. Cependant, selon 

Tiberg et Gustafsson (2016), l’amélioration de la fixation des ions Cd(II) en présence 

des ions phosphate est mieux expliquée par la formation de complexes ternaires 

((FeOH)2CdPO4H2
0 ou (FeO)2HCdPO3H

0). Dans la présente étude, les bandes observées 

à pH: 6,4 sont identiques à celles de l’ion H2PO4
- en solution (Tableau 22). Par 

conséquent,  le complexe de phosphate formé à la surface de la ferrihydrite à ce pH est 

de type sphère externe. 
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Figure 86: Spectres DRIFT de la ferrihydrite après fixation  des ions phosphate en 

présence des ions Cd (II)  
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II. 3. 2. 2. Etude spectroscopique de la fixation des ions phosphate sur la goethite 

préparée 

II. 3. 2. 2. 1. Effet du pH   

Les spectres DRIFT représentés dans la Figure 87, révèlent que l’interaction des 

ions phosphate avec la surface de la goethite est dépendante du pH. Le spectre obtenu à 

pH 3,6 fait apparaitre deux bandes vers 994 et 1147 cm-1. En prenant en considération le 

nombre de bandes, la formation d’un complexe de symétrie C3v parait plus probable. 

Cependant, en utilisant la position de la deuxième bande (1147 cm-1), la formation d’un 

complexe de symétrie C2v est plus probable. Ce qui montre la formation d’un complexe 

monodentate monoprotoné (Fe(OH)PO2) ou diprotoné (FeO(OH2)PO) ou bien la 

formation d’un complexe bidentate mononucleaire protoné ((FeO)(OH) PO2). Dans une 

étude spectroscopique d’adsorption des ions phosphate sur la goethite, Tejedor-Tejedor 

et Anderson (1990), ont observé trois bandes aux alentour de 1123, 1004 et 982 cm-1 à 

pH<6. Ils ont proposé la formation de deux complexes de surface: Un complexe 

bidentate protoné (FeO)2(OH)PO et un autre monodentate diprotoné (FeO)(OH)2PO.   
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Figure 87: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate- Effet du 

pH 
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D’après ces mêmes auteurs, le complexe (FeO)2PO-OH, peut redistribuer la charge sur 

la surface de la goethite en formant des liaisons hydrogène à travers son groupe P-OH 

avec des ions superficiels adjacents des oxydes portant une charge négative en excès. Le 

complexe (FeO)(PO)(OH)2 donne une bande d’absorption attribuée au mode P=O qui 

apparaît à une fréquence beaucoup plus élevée, en raison de la présence simultanée dans 

la structure de deux groupes OH. Ce qui favorise l’attribution de la bande observée à 

1147cm-1 à pH 3,6 dans la présente étude à la formation du complexe (FeO)(OH)2PO. 

Lorsque le pH augmente, un épaulement apparaît vers 1046 cm-1 impliquant la 

formation d’un complexe bidentate de type (FeO)2PO-OH avec la symétrie C2V. 

Les positions des bandes infrarouge des ions phosphate adsorbés par la goethite avec 

leurs complexes formés sont présentées dans le Tableau 26.  

Tableau 26: Positions des bandes actives en infrarouge des ions phosphate adsorbés sur 

la goethite.  

Complexes Fréquences (cm-1) Références 

A pH 3: (FeO)(OH)2PO 1178  1001  876 Persson et al., 1996 

A pH 3-6 

(FeO)(OH)PO2 / (FeO)2PO2 

1089  1044  945 Luengo et al., 2006 

A pH<6 

(FeO)2(OH)PO / (FeO)(OH)2PO 

1123   1006  982  

Tjedor- Tjedor et Anderson, 

1990 pH 6-8:  (FeO)2PO2  1096  1044    

pH 3,6: (FeO)(OH)2PO 

pH 4- 6: (FeO)2(OH)PO 

1147      994 

1147     1046   994 

1148      1051  994    

 

Cette étude 

 

II. 3. 2. 2. 2. Effet de la concentration initiale des ions phosphate 

A pH 5, l’augmentation de la concentration des ions phosphate n’a pas un effet 

important sur le mécanisme de fixation des ions phosphate, la bande à 1045 cm-1 

devient plus apparente (Figure 88).  
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Figure 88: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate- Effet de la 

concentration des ions phosphate (pH˷ 5) 

II. 3. 2. 2. 3. Effet des ions compétiteurs 

Effet de la présence des anions  

En se basant sur les positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfate 

adsorbés par la goethite (Tableau 27), on peut noter l’absence des bandes 

caractéristique des ions sulfate dans les spectres obtenus dans la présente étude. 

Cependant, l’augmentation de l’intensité des bandes ne peut être attribuée qu’à 

l’interaction des ions sulfate avec la goethite (Figure 89). A pH<6, les trois bandes 

observées vers 994 cm-1, 1046 cm-1 et 1123 cm-1 impliquent la formation d’un complexe 

de sphère interne de symétrie C2v. A pH 6,5, la présence des ions sulfate a un effet 

important sur le mécanisme de fixation des ions phosphate sur la goethite avec la 

disparition de la bande observée vers 994 cm-1. Les résultats des essais macroscopiques 

ont montré qu’en présence des ions sulfate, le taux de fixation des ions phosphate 

diminue à pH>4 (Figure 52).  
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Figure 89: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions sulfate 

Tableau 27: Positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfate adsorbés sur la 

goethite. 

Espèce et état de coordination Fréquences (cm-1) Références 

Sulfate -Goethite 1295    1145     955   909 Parfitt et Smart (1977) 

Goethite déshydratée 

Sphère interne/bidentate 

 

1282     1150   1040    955 
Wijnja et Schulthess ( 2000) 

Goethite, séchée à l’air 

Sphère interne/bidentate 

 

1254     1150    1040    965 

 

Wijnja et Schulthess (2000) 

Goethite aqueuse 

Sphère interne/monodentate 

 

Sphère externe 

 

1133    1055     976 

1130    1060     975 

1105     976 

 

Wijnja et Schulthess (2000) 

 

Sulfate -Goethite 

1135    1055     975 

1130    1055     975 

1250    1130     1055  980 

Peak et al.,  1999 

Wijnja et Schulthess  (2000) 

Persson et Lovgren (1996) 
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En présence des ions chromates, le spectre DRIFT obtenu à pH 3,8 (Figure 90), 

fait apparaitre une nouveau  épaulement au alentour de 967 cm-1 qui est en relation avec 

la fixation des ions chromate. La bande observée vers 1153cm-1 est similaire à celle 

observée dans le cas de l’espèce H2PO4
- avec la symétrie C2v (Tableau 22). A pH>4, les 

mêmes bandes attribués au phosphate sont toujours observées. Les résultats 

macroscopiques n’ont montré aucun effet de la présence des ions chromates sur la 

fixation des ions phosphate sur la goethite à pH<6. A pH 6,2, la disparition de la bande 

observée à 967 cm-1 suggère moins d’interaction des ions chromate avec la surface de la 

goethite. 
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Figure 90: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions chromate 

Les spectres DRIFT enregistrés en présence des ions oxalate (Figure 91) 

montrent un effet à pH 4,2 avec la disparition de la bande 1046 cm-1 observée en leur 

absence. Les positions des  bandes observées peuvent suggérer la formation d’un 

complexe de sphère externe. Quantitativement, les résultats macroscopique ont montré 

une diminution du taux d’adsorption des ions phosphate en présence des ions oxalate à 

pH <5 (Figure 52). A pH>5, la présence des ions oxalate ne montre aucun effet sur 

l’interaction des ions phosphate avec la surface de la goethite. 

Les bandes observées dans le domaine (1200- 1700cm-1) (Figure 92), sont attribuées 

aux vibrations ν(C-O) (Tableau 25). 
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Figure 91: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions oxalate (950-1200cm-1) 
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Figure 92: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions oxalate (1200-1700cm-1) 

Effet de la présence des cations  

La présence des ions Cu(II) ne montre pas d’effet important sur le mécanisme de 

fixation des ions phosphate sur la goethite (Figure 93). Les résultats macroscopiques 
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ont montré une diminution du taux d’adsorption des ions phosphate sur la goethite 

préparée en présence des ions Cu(II) dans le domaine de pH (3-7) (Figure 53). Ce qui 

implique l’absence de formation de complexe ternaire.  
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Figure 93: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions Cu (II) 

En présence des ions Pb(II), les spectres DRIFT obtenus (Figure 94) présentent 

les trois bandes caractéristiques d’un complexe de symétrie C2v. Les résultats des essais 

macroscopique (Figure 53) ont montré une légère augmentation de la fixation des ions 

phosphate sur la goethite en présence des ions Pb(II) à pH<7. Ce qui peut suggérer la 

formation d’un complexe ternaire. Cependant, d’après, Xie et Giammar (2007), la 

complexation de surface ternaire n’est pas nécessaire pour la simulation de l’adsorption 

des ions Pb(II) sur la goethite en présence des ions phosphate. A pH 6,3, la diminution 

importante de l’intensité de la bande enregistrée à 1124 cm-1 suggère la formation d’un 

deuxième complexe de symétrie C3v.  
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Figure 94: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions Pb (II) 

En présence des ions Cd(II), le complexe de phosphate formé à pH 4,5 est 

identique à celui qui s’est formé à pH:3,6 en absence des ions compétiteurs (Figure 87). 

A pH:6,2,  la présence du cadmium ne parait pas avoir un effet sur le mécanisme de la 

fixation des ions phosphate sur la goethite. D’après Collins et al (1999), aucun 

complexe ternaire n’est observé lors de l’adsorption des ions Cd(II) sur la goethite en 

présence des ions phosphate.  
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Figure 95: Spectres DRIFT de la goethite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions Cd (II)  
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II. 3. 2. 3. Etude spectroscopique de la fixation des ions phosphate sur  l’hématite 

préparée 

II. 3. 2. 3. 1. Effet du pH  

La Figure 96 montre les spectres DRIFT de l’hématite après adsorption des ions 

phosphate. A pH 4,4, les trois bandes observées correspondent à la formation d’un 

complexe de sphère interne de symétrie C2v. L’épaulement faible observé au nombre 

d’onde supérieur à 1200 cm-1 indique que les ions phosphate adsorbés sur l’hématite 

préparée sont protonés (Connor et Quillan, 1999; Elzinga et Sparks, 2007; Tejedor- 

Tejedor et Anderson, 1999). Par conséquent, le complexe de sphère interne formé peut 

être de type (FeO)2(OH)PO. A pH>5, la formation d’un complexe de symétrie  C3v est 

plus probable. Les positions des bandes infrarouge des ions phosphate adsorbés par 

l’hématite avec les complexes formés sont présentées dans le Tableau 28. Des 

complexes monodentate binucléaire ont été proposés par Elzinga et Sparks (2007) à 

pH<7. Cependant des complexes de type monodentate mononucléaire ont été suggérés 

par Persson et al (1996). 
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Figure 96: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate- Effet du 

pH 
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Dans la présente étude, l’augmentation de l’intensité des bandes IR avec la diminution 

du pH (Figure 96) est en relation avec l’augmentation du taux de fixation des ions 

phosphate observée dans les essais macroscopiques à pH <5 (Boukemara et al., 2014). 

Tableau 28: Positions des bandes actives en infrarouge des ions phosphate adsorbées 

sur l’hématite  

Espèce/état de coordination Fréquences (cm-1) Référence 

pH 5: (FeO)PO3 Complexe monodentate 

1120    1025 

Persson et al., (1996) 

 

 

pH (3,5):  (FeO)(OH)PO2 

pH 7:  (FeO)2PO2 ou (FeO)PO3–H 

 

 

A pH 8-9: FeOPO3 

Complexe monodentate 

binucleaire (bridging) 

1120    1010    970 

1117    1007    964 

Complexe monodentate 

mononucleaire 

1085    1040    960 

 

 

Elzinga et Sparks 

(2007) 

pH 4,4: (FeO)2(OH)PO Complexe bidentate 

      1138    1044   1000    

 

Cette étude 

pH (5-6): (FeO)PO3 Complexe monodentate   

1154      1044        

 

II. 3. 2. 3. 2. Effet de la concentration initiale des ions phosphate  

A pH: 5, l’augmentation de la concentration initiale des ions phosphate implique 

une augmentation des intensités des bandes IR (Figure 97). La symétrie moléculaire des 

complexes de surface est similaire quel que soit la concentration. Elzinga et Sparks 

(2007) ont également observé une augmentation de l’intensité des bandes ATR-FTIR in 

situ de l’hématite après fixation des ions phosphate, lorsque la concentration des ions 

phosphate augmente dans la gamme (5-500 µM) à pH ~ 4.  
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Figure 97: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate- Effet de la 

concentration des ions phosphate (pH~5) 

II. 3. 2. 3. 3. Effet des ions compétiteurs 

Effet de la présence des anions   

L’effet le plus important de la présence des ions sulfate est observé à pH 4,6 

(Figure 98). Selon les positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfate 

adsorbés par l’hématite présentées dans le Tableau 29, l’interférence entre les bandes 

attribuées aux ions phosphate et celles affectées aux ions sulfate rendent l’interprétation 

des spectres difficile. Les résultats des essais macroscopiques ont montré que la 

présence des ions sulfate implique une diminution significative de l’adsorption des ions 

phosphate sur l’hématite dans la gamme de pH (3-6). Ce qui peut expliquer la 

diminution de l’intensité des bandes observées. L’épaulement observé à 964cm-1 est 

attribué à la fixation des ions sulfate. Dans les études FTIR d’adsorption des ions sulfate 

sur l’hématite, Hug et Sulzberger (1994); Hug (1997) et Eggleston et ses coauteurs 

(1998) ont montré la formation des complexes de sulfate de sphère interne de type 

monodentate avec les sites de surface de Fe (III) de l’hématite.  
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Figure 98: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions sulfate 

Tableau 29: Positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfates adsorbés sur 

l’hématite  

Espèce/état de coordination Fréquences (cm-1) Références 

Hematite-sulfate adsorbée  

pH (3-5) 

Sphère interne monodentate 

1131   1060   975 

 

Hug et Sulzberger 

(1994) 

Hematite-sulfate adsorbée 

pH 3 

pH 4 

Sphère interne monodentate 

 

1130   1052   975    

 1128    1057  975 

 

 

 

 

 

Hug  (1997) 

 Hematite-SO4 séché 
 

Sphère interne bidentate 

 

1199  1128   1057    975      

1270   1180    1020     

 

L’effet compétiteur entre les ions phosphate et les ions chromate sur la surface de 

l’hématite est important à pH 4 (Figure 99). Le complexe de phosphate formé est de 

type monodentate. Les résultats macroscopiques ont montré une diminution du taux 

d’adsorption des ions phosphate sur l’hématite dans le domaine de pH (3-6) en présence 
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des ions chromate (Boukemara et al., 2014). A l’inverse de ce qui a été observé dans le 

cas de la ferrihydrite et de la goethite, on note l’absence de la bande caractéristique de la 

fixation des ions chromate. Dans une étude d’adsorption des ions chromate sur 

l’hématite, il a été suggéré la formation de complexes de surface de chromate de sphère 

interne monodentate et bidentate (Huang et al., 2016b).  
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Figure 99: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions chromate 

 

La comparaison des spectres DRIFT obtenus en présence des ions oxalate (Figure 

100), avec ceux obtenus en leur absence, montre un effet à pH<4,7. La disparition de la 

bande observée à 1044cm-1, suggère la formation d’un complexe de phosphate de 

symétrie C3v. L’apparition des nouvelles bandes à des nombres d’onde supérieurs à 

1200cm-1 (Figure 101) implique la fixation des ions oxalate sur la surface de l’hématite. 

Quantitativement, la présence des ions oxalate n’a pas d’effet sur l’adsorption des 

phosphate sur l’hématite (Boukemara et al., 2014). Ce qui implique qu’ils s’adsorbent 

sur des sites différents.  
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Figure 100: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions oxalate (950-1250cm-1) 
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Figure 101: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions oxalate (1200-1750cm-1) 
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Effet de la présence des cations   

A pH 4,7, la présence des ions Cu(II) a un effet important sur le mécanisme de 

fixation des ions phosphate sur l’hématite (Figure 102). Les résultats des essais 

macroscopique ont montré une diminution du taux d’adsorption des ions phosphate sur 

l’hématite en présence des ions Cu (II) dans le domaine de pH (2-5,5). Ce qui écarte la 

possibilité de formation de complexe ternaire. A pH: 6,3, les bandes observées laissent 

supposer la formation d’un complexe de symétrie C2v avec une interaction avec les ions 

Cu(II) à la surface de l’hématite. D’après Li et al (2006), les ions Cu(II) sont adsorbés 

sur l’hématite principalement par un mécanisme de formation de complexe de sphère 

interne et la présence des ions phosphate réduit les sites de sorption.  Ce qui confirme 

l’absence de complexe ternaire de surface et favorise l’interaction électrostatique. 
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Figure 102: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions Cu(II)  

 

Les spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en présence 

des ions Pb(II) (Figure 103) sont comparables à ceux obtenus dans le cas de la goethite. 

Les résultats macroscopiques de la fixation des ions phosphate sur l’hématite en 

présence des ions Pb(II) ont montré une légère diminution du taux d’adsorption à pH 
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<7, suggérant l’absence de complexe ternaire de surface. Par ailleurs, l’importante 

intensité des bandes observées et leur déplacement reflètent une interaction des 

phosphates avec les ions Pb(II) à la surface de l’hématite  
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Figure 103: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions Pb(II)  

 

En présence des ions Cd(II) (Figure 104), aucun effet n’est observé à pH 4,2. Par 

conséquent, la diminution du taux d’adsorption enregistrée dans ce domaine de pH dans 

les essais macroscopique n’est que quantitative. A pH: 6,2, le spectre DRIFT se 

rapproche de celui obtenu en présence des ions Pb(II). Par conséquent, l’augmentation 

de l’intensité des bandes observées à 983 cm‐1 et 1052 cm‐1 suggère une interaction 

électrostatique des ions phosphate avec les ions Cd(II) à la surface de l’hématite.  
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Figure 104: Spectres DRIFT de l’hématite après fixation des ions phosphate en 

présence des ions Cd(II) 

 

 

Conclusion   

 

Les résultats de l’analyse spectroscopique de la fixation des ions phosphate sur les 

oxyhydroxydes de fer préparés, montrent que quelque soit le pH, la formation de 

complexes de phosphate de sphère interne est plus probable. L’effet de la présence des 

anions compétiteurs est enregistré à pH<4,5. Les ions chromates ont un effet important 

sur la fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite. La présence des ions oxalate 

implique une modification du mécanisme de fixation des ions phosphate sur la goethite 

et l’hématite. En présence des ions Cu(II), le mécanisme de fixation des ions phosphate 

est modifié dans le cas de la ferrihydrite et de l’hématite. L’effet de la présence des ions 

Cd(II) est enregistré à pH>6. L’interaction des ions phosphate avec les ions Pb(II) à la 

surface des oxyhydroxydes est la plus importante.  

 

 



 

 

 

 



Chapitre III.1                        Fixation des ions phosphate sur les sédiments miniers                                               

 
122 

 

III. 1. Synthèse bibliographique 

III. 1. 1. Les sédiments 

Les sédiments sont des dépôts qui proviennent de l’altération et de la 

désagrégation des roches préexistantes. Ces dépôts sont ensuite transportés par les cours 

d’eau et/ou par le vent, pour finalement se déposer dans des bassins de sédimentation et 

former des roches sédimentaires. Ils ont principalement deux origines: endogène ou 

exogène (Ramaroson 2008). 

L’origine endogène de la sédimentation provient de la production autochtone du milieu. 

Cette production primaire engendre des débris de macrophytes et microphytes. 

L’origine exogène provient du ruissellement des fleuves et des effluents et de 

l'atmosphère. Cet apport peut être d’origine naturelle comme l’érosion des sols et la 

décomposition de la matière végétale, ou anthropique en relation avec les rejets 

agricoles, industriels et domestiques (Schneider, 2001). 

Les grains des sédiments sont classés en fonction de leur taille selon des classes de 

dimensions prédéfinies (Tableau 30). Le diagramme présenté dans la Figure 105 

permet de caractériser la texture des sédiments. 

Tableau 30: Classement granulométrique 

des sédiments (Ramaroson, 2008, Gounou, 

2008) 
 

Taille Dénomination 

> à 20cm Blocs 

2cm - 20cm Galets et cailloux 

2mm - 2cm Graviers 

63μm - 2mm Sables (grossiers et fins) 

50μm - 20μm Limons  grossiers 

20μm - 2μm Limons fins 

< à 2μm Colloïdes ou argiles 

 

 

Figure 105: Diagramme triangulaire de 

classement des sédiments selon leur texture 

(Campy et Meybeck, 1995) 



Chapitre III.1                        Fixation des ions phosphate sur les sédiments miniers                                               

 
123 

 

  La composition minéralogique des sédiments dépend essentiellement des terrains 

érodés. Les constituants majeurs des sédiments, sont essentiellement du quartz (silice 

SiO2) ou des silicates (mica, feldspath). Les constituants secondaires sont les argiles qui 

sont la plupart du temps associées à la matière organique sous forme de complexe 

argilo-humique  et  à des oxyhydroxydes (Panfili, 2004). Les carbonates sont largement 

dominés en milieu aquatique par la calcite (CaCO3(s)), la dolomite CaMg(CO3)2(s), la 

sidérite (FeCO3(s)) et la rhodocrosite (MnCO3(s) (Sigg et al., 2006 dans N’Guessan, 

2008). Les sulfures métalliques se situent dans la zone anoxique des sédiments, et sont 

constitués essentiellement par la pyrite et la marcasite (FeS2) (Fortin, 1992). Les 

minéraux phosphatés les plus abondants sont les phosphates de fer et la famille des 

apatites calciques (Ca5(PO4)3(F, Cl, OH)) (Devallois, 2009). Les hydroxydes et les 

oxydes les plus couramment rencontrés dans les eaux naturelles sont la gibbsite 

(Al(OH)3), la goethite (FeOOH), la Ferrihydrite (5Fe2O3,9H2O), l’hématite (Fe2O3) et la 

birnessite (MnO2) (N’Guessan, 2008). Concernant les oxyhydroxydes de fer, la forme 

majoritaire  rencontrée dans la zone oxique d’un sédiment est un hydroxyde de fer 

amorphe, la ferrihydrite (5Fe2O3, 9H2O), formée  par oxydation  rapide des ions  Fe2+. 

Une  fois  le  sédiment  mis  en  dépôt, la ferrihydrite peut évoluer vers des formes bien 

cristallisées telles que la goethite et l’hématite, en fonction des conditions du milieu tel 

que le pH, le potentiel redox et la teneur en matière organique (Schwertmann et al., 

2005). Dans  des milieux soumis aux variations saisonnières de conditions redox, 

comme c’est le cas pour un sédiment mis en dépôt, la Lepidocrocite γ (FeOOH) se 

forme (Poitevin, 2012). 

III. 1. 2. Le drainage minier acide 

Le drainage minier acide, est le résultat de la circulation des eaux de surface et 

souterraines à travers les composantes d’un site minier. Il est engendré par l’oxydation 

de minéraux sulfurés. Il est caractérisé par une acidité élevée (pH<5), des 

concentrations en métaux lourds et en sulfates solubles élevées et l’absence relative de 

matière organique. Les exploitations minières, souterraines ou à ciel ouvert visant  

l’extraction de métaux de base (Cu, Pb, Zn, Fe, etc..), de métaux précieux (Au, Ag, Pt), 

d’uranium ou de charbon sont susceptibles de générer du drainage minier acide 

(Pedroni, 2011) 
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L’oxydation des minéraux sulfureux a lieu principalement dans la zone non saturée et 

peu profonde des parcs à résidus miniers, là où il y a généralement un apport abondant 

d’oxygène (Figure.106).  

 

Figure 106: Schéma du processus de formation du drainage minier acide 

(Melanson, 2006) 

Le taux d’oxydation dépend du type de sulfure présent, de la taille des particules, de la 

température, du pH et du potentiel d’oxydation ainsi que du type de bactérie présent et 

de son potentiel d’activité. Le drainage acide favorise la mise en solution des métaux 

lourds et des métaux de transition; une coloration rouge brique caractérise 

habituellement ces drainages acides due au contenu en fer. Les écoulements acides se 

manifestent pendant quelques années ou pendant quelques siècles, généralement jusqu’à 

épuisement de la source de sulfure. Ils apparaissent dès le début de l’exploitation ou 

plusieurs années après la fermeture du site minier (Melanson, 2006). Généralement, les 

conditions physico-chimiques générées par les réactions du drainage minier acide 

donnent lieu à des réactions d'oxydation, de dissolution, de précipitation et de 

recristallisations successives qui produisent de nombreux composés minéraux. Les 

réactions qui expliquent ce phénomène sont illustrées par l’oxydation de la pyrite (FeS2) 

selon les équations (Zaihura et Daoxian 1991):  

Oxydation de la pyrite: FeS2(s) + 7/2O2 + H2O → Fe2+ + 2SO4
2- + 2H+                      (1)                    

Oxydation des ions ferreux: Fe2+ + 1/4O2 + H+ → Fe3+ + 1/2H2O                               (2)                               

Hydrolyse des ions ferrique: Fe2+ + 1/2O2 +5/2H2O → Fe (OH)3 (s) +2H+                 (3)                
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Oxydation de la pyrite par les ions ferriques non hydrolysés : 

            FeS2 +14Fe3++ 8H2O → 15Fe2+ + 2SO4
2- + 16H+                                                              (4) 

Les sulfures autres que la pyrite interviennent également dans les réactions d’oxydation 

et libèrent tous les métaux qu’ils contiennent. Lorsque l’acidité est suffisamment forte, 

les aluminosilicates peuvent être déstabilisés (Equation 5) et libèrent les ions Al3+ qui à 

leur tour contribuent à augmenter l’acidité par précipitation (Equation 6). 

           Al2Si2O5(OH)4 + 6H+ → 2Al3++2H4SiO4 +H2O
                                                                        (5)  

                   AL3+ + 3H2O → AL(OH)3 + 3H+                                                                                             (6) 

Généralement, l’oxydation de Fe(II) en Fe(III) et la neutralisation progressive des eaux 

acides conduisent à la précipitation d’oxyhydroxysulfates de Fe(III) plus ou moins 

cristallisés. Selon les conditions physicochimiques du milieu (pH, Eh, etc…), la 

concentration en espèces dissoutes (Jang et al., 2003; Johnson, 2006 dans Egal, 2008) et 

les paramètres cinétiques, il se forme de la jarosite (MFe3(SO4)2(OH)6, et M = K+, Na+ 

ou H+), de la schwertmannite (Fe8O8(OH)8-2x(SO4)x, x≤1), de la ferrihydrite 

(Fe5(OH)8.4H2O) ou de la goethite (α FeOOH) (Figure 107). 

 

Figure 107: Domaine de stabilité des oxydes de fer dans le système Fe-S-K-OH 

(Jar=jarosite, Sch: schwertmannite, Fh: ferrihydrite, Gt: goethite).  

(Les couleurs plus foncées représentent l’extension des domaines de stabilité de la 

ferrihydrite et de la K-jarosite pour des valeurs plus faibles de produits de solubilité). 

(D’après Bigham, 1996, repris par Egal, 2008)
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III. 2. Matériel et Méthodes 

III. 2. 1. Prélèvement, prétraitement et caractérisation des sédiments 

III. 2. 1. 1. Site de  prélèvement et localisation 

 Deux échantillons de sédiments ont été prélevés au niveau de l’oued Essouk, qui 

se situe dans le nord Est Algérien à moins de 30 km à vol d’oiseau de la côte 

méditerranéenne et qui parcoure la  zone minière de Sidi Kamber à Oum El Toub dans 

la wilaya de Skikda (Figure 108).  

 

Figure 108: Localisation des sites de prélèvements des sédiments  

La mine de Sidi Kamber est composée par des gisements d’une série de filons à 

minéralisation sulfurée, les grandes parties minéralogiques de leur composition sont la 

galène (PbS), la blende (ZnS) et la baryte (Boukhalfa, 1993). Elle possède une longue 

histoire minière qui commence à l’époque Romaine. En 1879 le gisement a été de 

nouveau découvert. Les travaux d’exploitation moderne ont débuté en 1890 aux filons 

Dar el Hanout, avec une production très faible. C’est à partir de 1913, que son 

exploitation est devenue régulière (Bedaai, 1976 dans Boukhalfa, 1993). L’exploitation 

du gisement de plomb et zinc est arrêtée en 1976, depuis, de la baryte est exploitée à 

ciel ouvert jusqu’à 1984, date de fermeture de la mine. 

Les eaux des effluents miniers de Sidi Kamber sont acides. La majorité des métaux Fe, 

Zn, Pb, Cu et Cd se retrouvent piégés dans les sédiments. Les concentrations de ces 
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derniers sont élevées, en particuliers le fer, le zinc et le plomb. La spéciation de ces 

métaux dans les sédiments des effluents miniers montre la prédominance de la fraction 

réductible pour le plomb; la fraction échangeable est importante pour le cadmium et le 

zinc; le cuivre est lié à fraction oxydable (Chaguer, 2013). 

Les prélèvements sont réalisés au niveau des zones à sédimentation riches en matériaux 

fins. Une pelle a été utilisée. Une fois prélevés, les deux échantillons sont conservés 

dans des sacs en plastique et transportés dans une glacière. Les photos des sites de 

prélèvements des échantillons sont présentées dans la Figure 109. 

 

Figure 109: Photos des sites de prélèvements des échantillons de sédiments 

III. 2. 1. 2. Prétraitement des sédiments 

Au laboratoire, les sédiments sont séchés à l’air libre puis à l’étuve à 80°C. Ils 

sont broyés dans un mortier en agate et tamisés à travers un tamis de 0,16mm. Les 

photos des sédiments S1 et S2 après prétraitement sont représentées dans la Figure 110. 

 

Figure 110: Photographies des sédiments après prétraitement. 
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III. 2. 1. 3. Caractérisation des sédiments  

Les sédiments prélevés ont été caractérisés en utilisant les techniques citées 

précédemment dans le premier chapitre.  

Le pH du point de charge zéro a été déterminé par zétamétrie. C’est une technique 

électrocinétique qui permet de déterminer le potentiel zêta ξ de particules en suspension 

en appliquant un champ électrique. Le principe de cette méthode est de provoquer le 

déplacement de particules en suspension sous l’action d’un champ électrique. Les 

particules sont considérées comme sphériques et suffisamment éloignées les unes des 

autres afin de pouvoir négliger les interactions entre les doubles couches (Mansour, 

2007). La Figure 111 représente les différentes couches liquides entourant une particule 

solide chargée. Lorsque les particules se déplacent dans un liquide, elles entraînent une 

partie de leur double couche électrique, ce qui crée un plan de cisaillement au niveau de 

la couche diffuse. 

 

Figure 111: Représentation des différentes couches liquides entourant une particule 

solide chargée (Duc, 2002) 

On définit le potentiel zêta (ζ) comme la différence de potentiel entre ce plan de 

cisaillement et le cœur de la solution. Il peut être calculé à partir des mesures de 
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mobilité électrocinétique des particules. La charge électrocinétique étant la charge 

portée par le plan de cisaillement (Duc, 2002).  

La mesure du potentiel zêta des sédiments  prélevés dans la présente étude a été 

effectuée à l’aide d’un appareil Anton Paar GmbH.  

III. 2.1. 4. Fractionnement du phosphore 

 

Le fractionnement du phosphore dans les sédiments prélevés a été réalisé selon la 

méthode de Hieltjes et Lijklema (1980) (Figure 112). 

Les fractions soluble, liée aux oxyhydroxydes de fer et d’aluminium; liée au calcium, et 

organique sont extraites par NH4Cl (1M), NaOH (1M), HCl (1M) et attaque acide après 

calcination respectivement. Le phosphore dans tous les extraits est déterminé par la 

méthode colorimétrique. 

 

Figure 112: Protocole d’extractions séquentielles du phosphore des sédiments. 

III. 2. 1. 5. Essais de fixation des ions phosphate 

Les essais de fixation des ions phosphate ont été réalisés de la même manière que 

ceux décrits pour les oxyhydroydes de fer préparés.  
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III. 3. Résultats et Discussion 

III. 3. 1. Caractérisation des Sédiments  

III. 3. 1. 1. Caractérisation minéralogique 

Analyse par Diffraction des rayons X (DRX) 

Les diffractogrammes DRX des deux échantillons de sédiments prélevés sont 

présentés dans la Figure 113. Le spectre DRX de l’échantillon S1 montre la 

prédominance de la jarosite de formule KFe3(SO4)2(OH)6 qui correspond aux pics 

observés à 16,15° ; 27,3° ; 30,75° ; 46,27° (Acero et al., 2006). Les pics observés à 

26,35° et 27,9° 2θ sont attribués aux quartz (Koffi et al., 2006 ; Boukhalfa et Chaguer, 

2012). La goethite est détectée par la présence des pics à 34°; 55,3° et 61,4°. 

Dans le sédiment S2, les phases dominantes sont la schwertmanite et la ferrihydrite. Les 

pics observés à 2θ 18,05° ; 39,3° ; 35,34° ; 38,9° ; 46,55° sont attribués à la 

schwertmannite (Schwertmann et Cornell, 2003 ; Jonsson et al., 2005) et  ceux observés 

à 2θ 34,7° et 60° sont attribués à la ferrihydrite. Les pics à 2θ  20° et 25,12° montrent la 

présence de la kaolinite (Amer et al., 2010).   

Analyse spectroscopique infrarouge par réflexion diffuse (DRIFT) 

L’analyse infrarouge confirme la présence des oxyhydroxydes de fer et les 

aluminosilicates dans les échantillons de sédiment analysés. 

Les spectres DRIFT des échantillons des sédiments sont présentés dans la Figure 114, 

et révèlent la présence des bandes à 3145 et 3376 cm-1 dues aux vibrations des 

groupements OH. Les bandes intenses situées entre 900-1200 cm-1
 correspondent aux 

vibrations de valence de la liaison Si-O (Bouras, 2013). Les bandes enregistrées à 1190; 

1094; 1024 ; 1100 cm-1 peuvent être attribuées au quartz, et aux vibrations de 

déformation Si-O (Farmer, 1974 dans Coulibaly, 2014). Les bandes à 638; 891; 797cm-1 

sont identifiées comme des bandes propres aux vibrations d’élongation Fe-O et de 

déformation angulaire -OH respectivement dans la goethite. Par ailleurs, les bandes 

observées dans le spectre de l’échantillon S1 vers 527-420 cm-1 peuvent être attribuées 

aux vibrations de déformation de la liaison Si-O et Al-O dans une structure tétraédrique 

de l’unité SiO4 et AlO4 (Bouras, 2003 ; Xiao-Qing et al., 2012). La bande à 483 cm-1 est 

attribuée à la vibration d’élongation Fe-O (Bigham et al., 1994). 



Chapitre III. 3                     Fixation des ions phosphate sur les sédiments miniers 

 
131 

 

10 20 30 40 50 60

0

50

100

150

200

250

300

K

Fh

Fh

K

K

In
te

n
s
it

é

2 (
0
)

Sch

Sch

Sch

Sch

Sch

S2

 

10 20 30 40 50 60

0

200

400

600

800

1000

1200

1400

K

Gt

In
te

n
s
it

é

2 (
0
)

Jt

Jt

Gt
JtGt

Qtz

Jt

Qtz

S1

 

Figure 113: Spectres DRX des sédiments miniers de Sidi Kamber 

 (Jt: Jarosite; Gt: Goethite; Ht: Hematite; Qtz: Quartz; Sch: Schwertmannite;            

Fh: Ferrihydrite; K: Kaolinite) 
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Figure 114: Spectres DRIFT des sédiments miniers de Sidi Kamber  

(Gt: Goethite; Qtz: Quartz; Sch: Schwertmmanite) 
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III. 3. 1. 2. Caractérisation texturale  

Analyse BET  

 

Selon la classification IUPAC, l’isotherme d’adsorption de l’échantillon S1 

(Figure 115) peut être assignée au type I, suggérant que l’adsorption se produit sur des 

sites spécifiques formant une monocouche. Celle de l’échantillon S2 (Figure 115) peut 

être considérée comme une isotherme de type IV. Une hystérèse est observée, suggérant 

la présence d’une mésoporosité au sein de l’échantillon, ce qui est similaire avec la 

courbe de l’isotherme d’adsorption de la goethite préparée (Figure 22). La surface 

spécifique de l’échantillon S1 est faible, celle de l’échantillon S2 est de 16,4 m2/g. 
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Figure 115: Isothermes d’adsorption/désorption de l’azote sur les sédiments miniers de 

Sidi Kamber 
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pH de point de charge zéro (pHPZC)  

L’évolution du potentiel zeta en fonction du pH (Figure 116) montre que les 

sédiments étudiés sont caractérisés par des pHPZC acides égales à 4,38 et 4,66 pour les 

échantillons S1 et S2 respectivement. Ce qui est en relation avec la prédominance du 

quartz, de la jarosite et de la schwertmanite. Ces valeurs sont proches des valeurs des 

pHpzc des minéraux prédominants dans les sédiments (Tableau 31). 
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Figure 116: Evolution du potentiel Zêta des sédiments en fonction du pH 
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Tableau 31: Valeurs de pHPZC des minéraux présents dans les sédiments de Sidi 

Kamber 

 

Minéraux pHPZC Référence 

Jarosite 
2,7 

1,8 à 3,9 

Jardines et al., 2012 

Sadowski et al., 2001 

Schwertmmanite 4,2 Eskandarpour et al., 2006 

Quartz < 3 Bellmann et al., 2002 

Kaolinite 
2,8 

2,8-3,8 

Appel et al., 2003 

Kosmulski, 2004 

 

III. 3. 1. 3. Fractionnement du phosphore 

Le phosphore dans les sédiments de Sidi Kamber est majoritairement sous forme 

inorganique (Figure 117). La fraction du phosphore la plus faible est la fraction 

échangeable (NH4Cl-P). Ce qui montre l’absence du relargage du phosphore à partit des 

sédiments. La fraction liée aux oxyhydroxydes (NaOH-P) est plus importante que celle 

liée au calcium (HCl-P). La distribution des différentes formes du phosphore dans les 

sédiments indique que la fraction prédominante est la fraction résiduelle, elle représente 

plus de 75 % du phosphore total pour le sédiment S1 et 70% pour S2.  

 

Figure 117: Distribution du phosphore dans les sédiments miniers de Sidi 

Kamber 



Chapitre III. 3                     Fixation des ions phosphate sur les sédiments miniers 

 
136 

 

III. 3. 2. Etude de la fixation des ions phosphate sur les sédiments miniers 

III. 3. 2. 1. Etude Macroscopique  

III. 3. 2. 1. 1. Effet du pH 

 

Le pH joue un rôle important dans le mécanisme de rétention des ions phosphate 

dans les sédiments. En effet, la mise en place des liaisons P-Fe, P-Ca, et P-Al dépend du 

pH (Benzizoune et al., 2004). Le profil d’évolution du taux de fixation des ions 

phosphate par les deux sédiments est similaire (Figure 118). Le taux de fixation est 

maximal dans le domaine de pH (3-5,5). Ce qui peut être expliqué par la charge positif 

des sites de surface et la présence des groupes >SOH2
+ à pH < pH(pzc). Lorsque le pH 

augmente (pH>pHpzc), la capacité d’adsorption diminue en raison de la variation de la 

charge de surface correspondante et la prédominance de la charge négative de surface 

(>SO-). A pH>6,5, cette diminution peut être affectée aussi par la compétition des ions 

OH- avec les ions phosphate. La même évolution de l’effet du pH sur la rétention des 

ions phosphate par les sédiments a été observée dans le cas des sédiments de lac 

(Benzizoune et al., 2004 ; Wang et al., 2005) et pour les sédiments de rivières (Huang et 

al., 2016a).  
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Figure 118: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate sur les  sédiments miniers de 

Sidi Kamber. (C0: 1mM; Dose de sédiment: 2g/L;  t: 1h). 
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Dans les conditions expérimentales utilisées dans notre étude, le taux d’adsorption des 

ions phosphate dépasse 65 % pour le sédiment S2 et ne dépasse pas 20% pour le 

sédiment S1. Cette différence entre les capacités d’adsorption des deux sédiments peut 

être liée d’une part à la présence des oxyhydroxydes de fer amorphes dans le cas du 

sédiment S2 et d’autre part à l’importance du quartz dans le sédiment S1 qui réduit sa 

capacité d’adsorption. Les aluminosilicates et les argiles portent des groupes 

fonctionnels négatifs sur leur surface, ce qui diminue la capacité d’adsorption.  

III. 3. 2. 1. 2. Effet de la concentration initiale - Isotherme d’adsorption 

La Figure 119, illustre l’effet de la concentration initiale des ions phosphate sur 

leur adsorption par les échantillons de sédiments. On remarque une augmentation 

proportionnelle de la capacité de fixation avec la concentration initiale. Dans le domaine 

de concentrations étudiées, le rendement de fixation diminue avec l’augmentation de la 

concentration initiale avec une certaine stabilité aux faibles concentrations dans le cas 

du sédiment S2.  

Selon la classification de Giles, les isothermes expérimentales de la fixation des ions 

phosphate sur les deux sédiments étudiés (Figure 120) sont de type L et H 

respectivement et peuvent être expliquées par les modelés de Langmuir et de 

Freundlich. L’isotherme de type L suggère une saturation progressive du solide (Giles et 

al., 1974). Cependant le type H, représente un cas extrême du type-L, où la pente à 

l’origine est très élevée et la partie initiale de l’isotherme est verticale (Giles et al., 

1960).  
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Figure 119: Evolution de la fixation des ions phosphate en fonction de la concentration 

initiale sur les  sédiments miniers de Sidi Kamber. (Dose du sédiment: 2g/L;  t: 1h ; 

pH~5). 
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Figure 120: Isothermes expérimentales d’adsorption des ions phosphate sur les 

sédiments miniers de Sidi Kamber. 

L’application des équations des modèles d’isothermes aux données expérimentales 

(Figures 121, 122 et 123) montrent que l’équation de Temkin donne une bonne 

représentation linéaire dans les deux cas. Les coefficients de corrélations calculés 

(Tableau 32) montrent que les modèles de Langmuir et de Temkin sont plus appropriés. 

Les valeurs de facteurs d’hétérogénéité (1/nf) sont inférieures à 1 dans les deux cas. Ce 

qui signifie que l’adsorption des ions phosphate sur les sédiments est favorable. 

Les courbes non linéaires tracées (Figures 124) impliquent que le modèle de Temkin 

décrit mieux l’isotherme expérimentale dans le cas de sédiment S1. Cependant 

l’isotherme expérimentale dans le cas du sédiment S2 peut être décrite par les modèles 

de Langmuir et de Temkin à faible concentration seulement.  
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Figure 121: Isothermes de Langumir de la 

fixation des ions phosphate sur les sédiments 
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Figure 122: Isothermes de Freundlich de la 

fixation des ions phosphate sur les sédiments 
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Figure 123: Isothermes de Temkin de la fixation des ions phosphate sur les sédiments 

Tableau 32 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate sur les sédiments    

            Modèle 

Sédiments 

Langmuir Freunclich Temkin 

S1 R: 0,996 

Qmax: 16,18  mg.g-1 

K: 0,025 L.mg-1 

R: 0,993 

n:   1,05 

K: 0,402 L.g-1   

R: 0,975 

ΔQ : 41,58 KJmol-1 

K: 3,072 L.mg-1 

 S2 R: 0,956 

Qmax: 10,45  mg.g-1 

K: 1,250 L.mg-1 

R: 0,840 

n: 1,003 

K: 14,73 L.g-1   

R 0,987 

ΔQ : 25,82 KJmol-1 

K: 42,758 L.mg-1 
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Figure 124: Modélisation des isothermes d’adsorption des ions phosphate sur les 

sédiments miniers de Sidi Kamber 



Chapitre III. 3                     Fixation des ions phosphate sur les sédiments miniers 

 
142 

 

Nous avons remarqué défférents résultats concernant l’adéquation des différents 

modèles d’isotherme d’adsorption des ions phosphate sur les sédiments. En effet, il a été 

montré que les équations de Langmuir, de Freundlich et de Temkin peuvent décrire 

l’isotherme d’adsorption des ions phosphate sur les sédiments de rivières (Azzouz, 

2014). Cependant, les modèles de Langmuir et de Freundlich sont plus appropriées pour 

décrire les données expérimentales dans le cas des sédiments de lac (Wang et al., 2012).  

III. 3. 2. 2. Etude spectroscopique de la fixation des ions phosphate sur les 

sédiments miniers  

Les spectres infrarouges des échantillons de sédiments examinés avant et après 

adsorption des ions phosphate dans le domaine (900cm-1-1300cm-1) sont présentés dans 

la Figure 125.  

Quelque soit le pH, un épaulement apparait au alentour de 1020cm-1 dans le cas du 

sédiment S1, suggérant une interaction électrostatique. La diminution de la bande 

observée à 1188 cm-1 dans le spectre du sédiment S2 et attribuée au sulfate dans la 

schwertmannite (Bigham et al., 1990), implique un échange de ligand. Notons que les 

bandes IR des deux sédiments dans le domaine de nombre d’onde 900-1200cm-1 

peuvent interférent avec celles caractéristiques des phosphate. 
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Figure 125: Spectres DRIFT des sédiments miniers en présence des ions phosphate  

Conclusion: 

La fixation des ions phosphate sur les sédiments prélevés au niveau de la mine 

abandonnée de Sidi Kamber dépend de leur composition. La prédominance des 

oxyhydroxydes de fer amorphe implique des taux de fixation importants. Celle du 

quartz implique une diminution de la fixation. Dans un tel environnement, les ions 

phosphate sont moins mobiles dans le cas de la prédominance de la schwertmannite. 
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Conclusion Générale 

Le présent travail a été consacré à l’étude de la fixation des ions phosphate sur les 

oxyhydroxydes de fer préparés et sur les sédiments prélevés au niveau d’un site minier. 

Des expériences macroscopiques en batch ont été réalisées, afin d’évaluer les effets des 

différents paramètres. Les mécanismes de rétention ont été évalués à travers des 

modélisations d’équilibre et des analyses spectroscopiques.  

Les résultats des essais macroscopiques montrent que quelque soit 

l’oxyhydroxyde (Ferrihydrite, Goethite, Hématite), le maximum de fixation des ions 

phosphate est enregistré à pH acide. L’élévation de la température implique une 

augmentation du  taux de fixation dans le cas de la ferrihydrite et une diminution dans le 

cas de la goethite et de l’hématite.  L’effet de la présence des ions compétiteurs dépend 

du pH, de la nature de l’ion et de l’oxyhydroxyde de fer. Généralement, la présence des 

ions chromate, Cd(II) et Pb(II) montre les effets les plus importants. La fixation des ions 

phosphate sur les sédiments prélevés au niveau de la mine abandonnée de Sidi Kamber 

dépend de leur composition. L’importante présence des oxyhydroxydes de fer amorphes 

implique une meilleure adsorption.  

Les résultats des analyses DRIFT, montrent qu’en absence des ions 

compétiteurs, les ions phosphate forment des complexes de sphère interne de symétrie 

C3v dans le cas de la ferrihydrite et des complexes de sphère interne de symétrie C2v et 

C3v dans le cas de la goethite et de l’hématite. La présence des ions compétiteurs n’a pas 

un effet important sur le mécanisme de fixation des ions phosphate sur la goethite. La 

présence des ions chromate, Cu(II), Pb(II)  et Cd(II)  entraine une modification du 

mécanisme de fixation des ions phosphate sur la ferrihydrite. Celle des ions oxalate et 

Cu(II) influe dans le cas de l’hématite.  

La combinaison des analyses macroscopique et spectroscopique, montre que les 

ions phosphate se fixent sur la ferrihydrite selon un processus de chimisorption. 

Cependant, dans le cas de la goethite et de l’hématite, l’intervention d’une physisorption 

n’est pas à écarter. 
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Dans l’environnement aquatique, la mobilité des ions phosphate en présence des 

oxyhydroxydes de fer dépend de la nature de l’oxy-hydroxyde, du pH du milieu et de la 

nature des ions présents. Cette mobilité est plus importante dans le cas de la ferrihydrite 

en présence des ions chromate, oxalate et Cd(II).  

Dans un environnement de drainage minier acide, les ions phosphate sont moins 

mobiles dans le cas de la prédominance de la schwertmannite.  
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ANNEXE 1 

Droite d’étalonnage du dosage des ions phosphate 
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ANNEXE2 

Evolution de la fixation des ions phosphates sur l’hydroxyde de fer fraichement 

préparé en présence des ions 

(C0: 1mM; Canions: 10-3M; Ccations: 10-5M; [Fe3+]: 5.10-3 M; t: 1 h)  
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ANNEXE 3 

Positions des bandes actives en infrarouge des ions sulfate, chromate et oxalate en 

solution aqueuse 

Espèce et état de 

coordination 

Fréquences (cm-1) Références 

 

 

 (SO4
2-)   Td  

 

 

1100 

1104                     980                              

1105                     980                                

 

 

(Hug, 1997) 

(Lefèvre, 2004) 

 

 

HSO4
-  (C3 ν) 

1194                     1051                 891                                              

1200                     1040                 910                                               

1195                     1050                 890            

 

(Hug, 1997) 

 (Lefèvre, 2004) 

 
           CrO4

2-  (Td) 

HCrO4
-  (C3v) 

Cr2O7
2-  (C3v) 

                 

880                     848                                                                     

950                     898                                 

950                     882          772                                                         

(Ramsey  et al., 

2001) 

 

 

C2O4
2- (aq) 

 

C2O4
2- 

C2O4
2- . H2O 

C2O4
2- . 2H2O 

H2C2O4 (aq) 

H2C2O4 

 

                          1569                       1308 

                                     

                          1566                      1273 

                          1606, 1523            1278  

                          1562                      1281                                           

1735                                                                1233                                                 

1781                                                                1115 

 

 

 

(Axe et  Persson,  

2001) 

 

 

 

 

 

 

 



                                                                                                                         Annexes 

 
171 

 

ANNEXE 4 

Spectre DRIFT de l’hydroxyde de fer fraichement préparé en présence des ions 

phosphate et Pb (II) 
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ANNEXE 5 

Paramètres cinétiques de l’adsorption des ions phosphate sur les oxyhydroxydes de 

fer préparées et les sédiments miniers 

            Modèle 

Solide 

Pseudo-premier ordre 

Ln (Qe-Qt)=LnQe-k.t 

Pseudo-deuxième ordre 

t/Qt= 1/kQe 2 + (1/Qe). t 

Elovich  

Qt = 1/β ln (αβ) + 1/β ln t 

Ferrihydrite 
 

R: 0,996 

K: 0,0201 min-1 

Qe: 5,49 mg.g-1 

 

R: 0,999 

K: 0,0013 g.mg-1.min-1 

Qe:14,40 mg.g-1 

 

R: 0,998 

α: 23,75 mg.g-1.min-1 

β: 0,52 g.mg
-1 

Goethite R: 0,951 

K: 0,227 min-1 

Qe: 5,49 mg.g-1 

 

R: 1 

K: 2,08 g.mg-1.min-1 

Qe: 4,41 mg.g-1 

R: 0,958 

α: 1233,13 mg.g-1.min-1 

β: 2,51 g.mg
-1 

Hématite R: 0,964 

K: 0,008 min-1
 

Qe: 3,63 mg.g-1 

 

R: 0,999 

K: 0,227 g.mg-1.min-1 

Qe: 4,41 mg.g-1 

 

R: 0,983 

α: 2611,7 mg.g-1.min-1 

β: 1,35 g.mg
-1 

Sédiment 

(S1) 

R : 0,984 

k: 0,0135 min-1 

Qe: 8,7 mg.g-1 

R: 0,999 

k: 0,0029 g.mg-1.min-1 

Qe : 7,35 mg.g-1 

R: 0,959 

α: 25,73 mg.g-1.min-1 

β: 0,79 g.mg-1 

Sédiment 

(S2) 

R: 0,979 

k: 0,0118 min-1 

Qe:   9,5 mg.g-1 

R: 0,999 

k: 0,0029 g.mg-1.min-1 

Qe : 15,52 mg.g-1 

R: 0,993 

α: 0,990 mg.g-1.min-1 

β: 3,97 g.mg-1 

 

Qe: Capacité d’adsorption à l’équilibre  

Qt: Capacité d’adsorption au temps t 

K: Constante de vitesse d’adsorption 

α: Taux initiale d’adsorption  

β: Constante liée à l’énergie d’activation et à la chaleur d’adsorption  

 

 

 


