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Abréviations et symboles

POA Procédés d’Oxydation Avancés

JA Jaune d’alizarine

CV Cristal violet

Ac Acétone

pKa Constante d’acidité

DL50 Dose Létale 50

UV Ultra-violet

λ Longueur d’onde

e- électron

h+ trou positif

BV Bande de valence

BC Bande de conduction

PZC          Point de Charge Zéro

V Volt

nm Nanomètre

E° Potentiel standard d'oxydo-réduction

Ea Energie d’activation

ɛ Coefficient d’adsorption molaire

I0 Intensité lumineuse (flux incident)

R2 Coefficient de corrélation

k app Constante de vitesse apparente

Eq Equation

t1/2 Temps de demi-vie

DCO Demande chimique en oxygène

T Température

DO            Densité optique

C0 Concentration initiale du colorant

Ct Concentration du colorant à l’instant t



kr Constante apparente de vitesse de disparition du colorant

KLH Constante d’équilibre d’adsorption sous irradiation

v0 Vitesse initiale de disparition de colorant

θ Taux de recouvrement de la surface

pH Potentiel en hydrogène
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Introduction générale
La pollution des eaux est provoquée par le rejet d’eau salie par nos activités domestiques

(lavages et nettoyages divers… etc.) mais également par les différentes activités industrielles et

agricoles. Ces rejets domestiques et industriels ont largement contribué à la dégradation de la

qualité des eaux de surface et souterraines en affectant leur qualité de l'eau dans l'environnement

et en constituant d’énorme nuisance pour la santé humaine.

Les effluents industriels qui se déversent dans les cours d’eaux, les lacs, ou encore les nappes

phréatiques, sont considérés comme une source importante de contamination de l'environnement.

Les colorants organiques constituent l’une des plus importantes catégories de polluants rejetés

par les industries à travers les eaux usées, dont les plus importantes quantités, sont produites,

puis rejetées par les industries du textile. Il s’agit de produits chimiques dangereux pour

l'écosystème et la santé humaine [1,2].

A ce jour, on comptabilise environ 1.000.000 tonnes de colorants différents, produits à travers

le monde [3]. Les colorants azoïques constituent la classe la plus importante des colorants

synthétiques (60% -70%) [1,2]. Ils représentent également 50% de l’ensemble des colorants

commerciaux [4], utilisés dans différents types d'industries tels que les textiles, les papiers, les

impressions laser et autres.

Plusieurs types de colorants sont très toxiques [5] et résistants à la biodégradation [6] en

raison de leur structure chimique complexe, où certains de ces colorants peuvent être

cancérigènes [3,4], [7]. Un traitement particulier est donc indispensable pour éliminer ces

matières néfastes à l’environnement.

Plusieurs techniques ont été effectuées afin de réduire ou éliminer ces substances dangereuses

telles que : les échanges d’ions [8], la floculation [4], la coagulation [9], l'adsorption sur

différents supports [10], le traitement biologique [11] et l’oxydation classique.

Malheureusement, la plupart de ces méthodes classiques sont insuffisantes pour être efficaces

[12], très coûteuses et risquent souvent de produire une pollution secondaire par un transfert de

polluants d'une phase aqueuse vers une autre phase telle que l'adsorption [13] qui est une

pollution secondaire, nécessitant encore un traitement supplémentaire plus couteux.

Dans l’optique de limiter l’arrivée de ces composés organiques bio-récalcitrants dans les eaux

usées et l’environnement en général, des stratégies de traitement efficaces et écologiques ont été

développées. Parmi ces stratégies, se trouve l’application des procédés d’oxydation avancés

(POAs). De nombreux chercheurs à travers le monde, consacrent leurs efforts pour le

développement de ces processus [14,15]. Les POAs reposent sur la formation in situ des
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radicaux hydroxyles (HO•) très réactifs, capables de détruire tous les contaminants organiques

présents dans l'eau et de décomposer les molécules les plus récalcitrantes en molécules

biologiquement dégradables [16] ou en composés minéraux grâce à leurs pouvoirs oxydants

élevés. A cause de ces technologies basées sur la production de ces entités radicalaires (.OH) que

l’on peut utiliser dans le domaine du traitement des eaux et des effluents industriels, les

molécules organiques complexes sont soient transformées en sous produits d’oxydation plus

avancées que les composés d’origine soient complètement minéralisées en CO2 et H2O.

Les POAs incluent une variété de types d’oxydation aussi bien en phase homogène qu’en

phase hétérogène. Pour la phase homogène, nous pouvons citer des systèmes tels que: Fe2+/ H2O2

(Fenton), O3/OH- (ozonation), O3/H2O2 (peroxonation), H2O2/UV, S2O8
2-/UV, Fe2+/ H2O2/UV

(photo- Fenton), Fe3+/ H2O2, Fe3+/ H2O2/UV et pour la phase hétérogène: TiO2/UV et ZnO/UV.

Par ailleurs il existe d’autres procédés d’oxydation avancés utilisant l’électricité comme

l’électro-Fenton, la sonolyse et le faisceau d’électron.

Plusieurs recherches sont parvenues à conclure que les procédés d'oxydation avancés en phase

homogène utilisant le peroxyde d'hydrogène couplé à la lumière UV, sont efficaces dans le

processus d’élimination et de minéralisation des polluants de colorants [13,17]. En comparaison

avec d'autres POAs, comme : Fenton, O3/UV et TiO2/UV, le procédé H2O2/UV présente certains

avantages, tels que : une miscibilité complète de l’oxydant avec l'eau, une stabilité et une

disponibilité commerciale du peroxyde d'hydrogène et un transfert facile de phase avec un coût

d'investissement très bas. Elle peut être effectuée dans des conditions ambiantes et peut conduire

à la minéralisation complète du carbone organique en CO2 [18].

Le couplage H2O2/Fe2+ représente le système d’oxydation avancés le plus connu et le moins

complexe lequel est souvent utilisé dans le traitement des effluents industriels. Les procédés

Fenton et Photo- Fenton ont fait l’objet de nombreuses études pour la dépollution de la matière

organique dans plusieurs types d’eau usées : eaux de boissons, rejets industriels et agricoles,

surfactants et sols pollués. L’inconvénient principal, vient des post-traitements comme: la

neutralisation vu l’acidité nécessaire en oxydation Fenton (pH ≈ 3 en général) et l’élimination du

fer en solution jusqu’aux normes de rejet.

L’oxydation par les persulfates est un POA en phase homogène récemment émergeant pour la

dégradation des polluants organiques dans les milieux et à la surface des sols aquatiques [19]. Le

persulfate est un oxydant puissant, stable et peut générer des radicaux libres comme SO4
•- sous

activation thermique [20] ou sous irradiation UV [21].
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Les chimistes de la catalyse hétérogène ont contribué au développement des applications des

POAs au traitement des eaux par le biais de la photocatalyse en présence d’un semi conducteur

en milieu aqueux [22]. Actuellement, le TiO2 est le semi-conducteur le plus utilisé en

photocatalyse, car il est le composé le plus photoactif, le plus stable et présente une non-toxicité

[23]. Il a souvent été utilisé sous forme de poudre en suspension lors du traitement d’un polluant

en milieu aqueux. Les particules de la poudre du TiO2 sont très fines et cette dispersion favorise

l’agglomération de ces derniers.

La photocatalyse hétérogène est considérée comme une stratégie prometteuse pour la collecte

de l'énergie solaire en tant que source gratuite pour la décomposition des contaminants

organiques dans l’eau. Ce processus pourrait s’appliquer avec succès en Algérie où la durée

d’ensoleillement moyenne est d’environ 2500 heures par an [24].

L’objectif de cette étude est de montrer l’intérêt et l’efficacité des procédés d’oxydation

avancés en phase homogène et hétérogène dans la dégradation de deux colorants azoïque et

cationique (le Jaune d’alizarine «JA»  et le Cristal violet «CV») utilisés en industrie textiles.

Dans le cadre de cette étude nous nous sommes intéressés au traitement de ces deux colorants

par ces procédés d’oxydation photochimique dans les deux phases et à la détermination de leurs

conditions optimales de dégradation et de minéralisation.

Pour ce faire, le présent travail a été scindé en trois chapitres :

Le premier chapitre, est consacré à la réalisation d’une une synthèse bibliographique,

rassemblant les des données essentielles sur les colorants utilisés dans l’industrie et leur impact

sur l’environnement (toxicité engendrée par leur présence dans les eaux des rejets industriels),

les méthodes de traitement des eaux usées contaminées par ces substrats et les procédés

d’oxydation avancés (POAs).

Le deuxième chapitre présente le matériel et les méthodes utilisés pour la dégradation des

deux colorants en intégrant la description des dispositifs, les protocoles expérimentaux et les

techniques analytiques.

Le troisième chapitre est dédié à l’interprétation des résultats obtenus et inclue une discussion

concernant les différents procédés de dégradation photochimiques des deux colorants en milieu

homogène ( photolyse directe UV à 254nm et à 365nm, acétone/UV) et les procédés d’oxydation

avancés en milieu homogène (H2O2/UV, S2O8
2/UV, S2O8

2/chaleur, Fe+2/H2O2, Fe+2/H2O2/UV,

Fe+3//H2O2, Fe+3//H2O2/UV,) et en milieu hétérogène (TiO2/UV, ZnOcommercial/UV, ZnO pur/UV et

ZnO-Bi2O3/UV). La détermination des paramètres qui influent sur le processus de l’élimination

de ces deux colorants comme la concentration initiale du substrat, la concentration initiale du
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catalyseur ou de l’oxydant, le pH du milieu, la source lumineuse «UV et irradiation solaire»,

l’ajout des sels et l’addition des alcools a été étudiée. Enfin, une conclusion générale englobant

les résultats obtenus dans cette étude, est dégagée.
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I.1.Généralités sur les colorants

« Les hommes éprouvent une grande joie à la vue de la couleur, l’œil en a besoin

Comme il a besoin de lumière »

Goethe, La théorie des lumières, 1810.

Cette citation montre que les colorants sur notre cerveau jouent un rôle indispensable pour notre

consommation et à quel point les hommes attachent une grande importance à la couleur qui

représente un critère de qualité. L’aspect esthétique des produits colorés affecte, dans une

certaine mesure, leur succès commercial. En effet, des enquêtes ont révélé que la couleur influe

fortement sur le goût du consommateur.

Depuis le début de l’humanité, les colorants ont été appliqués dans pratiquement toutes les

sphères de notre vie quotidienne pour la peinture et la teinture du papier, de la peau et des

vêtements...etc. Jusqu’à la moitié du 19ème siècle, les colorants appliqués étaient d’origine

naturelle. Des pigments inorganiques tels que l’oxyde de manganèse, l’hématite et l’encre étaient

utilisés. Par ailleurs, des colorants naturels organiques ont été appliqués, surtout dans l’industrie

textile. Ces colorants sont tous des composés aromatiques qui proviennent essentiellement des

plantes telles que : l’alizarine et l’indigo. L’industrie des colorants synthétiques est née en 1856

quand le chimiste anglais william Henry Perkin, dans une tentative de synthèse de la quinine

artificielle pour soigner la malaria, a obtenu la première matière colorante synthétique qu’il

appela « mauve » (aniline, colorant basique). Perkin a breveté son invention et installé une

chaîne de production, qui serait bientôt suivie par d'autres. De nouveaux colorants synthétiques

commencent à paraître sur le marché. Ce processus a été stimulé par la découverte de la structure

moléculaire du benzène en 1865 par Kékulé. En conséquence, au début du 20ème siècle, les

colorants synthétiques ont presque complètement supplantés les colorants naturels [1].

I.1.1. Notion sur les colorants

Un colorant est définit comme étant un produit capable de teindre une substance d’une

manière durable. Les colorants furent pendant très longtemps, extraits du milieu naturel : plantes,

animaux et minéraux. Le coût d’obtention est souvent très élevé avec des procédés d’application

qui sont plus ou moins reproductibles et très fastidieux. L’évolution de l’industrie des colorants a

été étroitement liée au développement de la teinture synthétique et de la chimie en général. Un

colorant proprement dit, est une substance qui possède deux propriétés spécifiques,

indépendantes l’une de l’autre : la couleur et l’aptitude à être fixée sur un support tel qu’un

textile [2].
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Selon le type d’application et d’utilisation, les colorants synthétiques doivent répondre à un

certain nombre de critères afin de prolonger la durée de vie des produits colorés sur lesquels ils

sont appliqués: résistance à l’abrasion, stabilité photolytique des couleurs, résistance à

l’oxydation chimique (notamment par les détergents) et aux attaques microbiennes [3,4].

L'affinité du colorant pour la fibre est particulièrement développée pour les colorants qui

possèdent un caractère acide ou basique accentué. Ces caractéristiques propres aux colorants

organiques accroissent leur persistance dans l’environnement et les rendent peu disposés à la

biodégradation [5].

Les matières colorantes se caractérisent par leur capacité à absorber les rayonnements

lumineux dans le spectre visible (de 380 à 750 nm). La transformation de la lumière blanche en

lumière colorée par réflexion sur un corps, ou par transmission ou diffusion, résulte de

l'absorption sélective d'énergie par certains groupes d'atomes appelés groupes chromophores.

La molécule colorante est un chromogène [3]. Plus le groupement chromophore donne

facilement un électron, plus la couleur est intense. (Voir Tableau1; groupes chromophores

classés par intensité décroissante).

Les colorants consistent en un assemblage de groupes chromophores, auxochromes et de

structures aromatiques conjuguées (cycles benzéniques, anthracène, perylène, etc). Lorsque le

nombre de noyaux aromatiques augmente, la conjugaison des doubles liaisons s’accroît.

L’énergie des liaisons  diminue tandis que l’activité des électrons  ou n augmente et produit

un déplacement vers les grandes longueurs d’onde (Effet bathochrome). De même, lorsqu’un

groupe auxochrome donneur d’électrons (amino, hydroxy, alkoxy…) est placé sur un système

aromatique conjugué, ce groupe se joint à la conjugaison  du système . Dans ces conditions, il

peut y avoir hyperconjugaison et la molécule absorbe dans les grandes longueurs d’onde et

donne des couleurs plus foncées [6,7].
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Tableau I-1 : Principaux groupes chromophores et auxochromes

Groupes chromophores

-N=N- Azo =C=O          Carbonyl

-CH= =C=S           Thiocarbonyle

Méthine -NO2 Nitro

-CR= -N=O Nitroso

-CH=N- Azométhine N substitué =C=S Sulfure

-CH=NH- Azométhine -CH=CH- Vinyl

Groupes auxochromes

-NR2 Amine tertiaire -OH             Hydroxyl

-NHR      Amine secondaire -OR            Alkoxyl

-NH2 Amine primaire Groupes donneurs d’électrons

-Cl         Chloro -Br             Bromo

-I            Iodo

I.1.2. Nomenclature et classification des colorants

Les colorants synthétiques sont classés selon leur structure chimique et leur méthode

d’application sur différents substrats (textiles, papier, cuir, matières plastiques,…etc).

I.1.2.1. Classification technologique ou (appellation usuelle)

La classification technologique permet à l’utilisateur de connaître le mode d’application du

colorant donc ses domaines d’utilisation et ses propriétés (solubilité, affinité pour tel type de

fibres ou matériaux, nature de la fixation…etc). Il est souvent difficile de connaître la

composition chimique des colorants car la confidentialité sur la composition chimique est

généralement préservée.

Cette classification comprend trois éléments :

 Le nom générique de la classe d’application

 La couleur

 Le numéro d’ordre chronologique d’inscription au "colour index "

I.1.2.2. Classification technique

Les colorants utilisés dans l’industrie textile, contiennent habituellement des groupes acides

sulfoniques qui leur confèrent une hydrosolubilité appropriée et qui permettent à la molécule du

colorant de se lier ioniquement aux sites chargés du réseau  polymérique du tissu [8]. On peut

classer les colorants organiques en deux catégories suivant leur synthèse :
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 Colorants naturels

 Colorants synthétiques

I.1.2.2.1. Les colorants naturels

Ils sont très répandus, surtout dans les plantes (bois, racines, graines, fleurs et fruits) et même

dans les micro-organismes et le corps des animaux. On les trouve à l’état libre ou liés à des

glucides ou des protéines, exemple : garance, cochenille, indigo, pourpre.

Aujourd’hui, l’importance économique des colorants organiques naturels a beaucoup

diminué. Du fait de leur cherté, on ne les utilise dans l’industrie textile, du cuir et du papier que

pour des traitements spéciaux. Ils restent, en revanche très utilisés dans les produits alimentaires,

cosmétiques et pharmaceutiques et restent soumis à des réglementations plus strictes.

I.1.2.2.2. Les colorants synthétiques

Les colorants synthétiques dominent aujourd’hui le marché surtout que leurs propriétés

peuvent être précisément adaptées à leur utilisation. Tous ces colorants sont synthétisés

principalement à partir des produits pétroliers, notamment du benzène et de ses dérivés (toluène,

naphtalène, xylène et anthracène) [9].

Ils sont de plus en plus utilisés dans les industries de coloration et des textiles grâce à leur

synthèse assez facile, à leur production rapide et à la variété de leurs couleurs comparées aux

colorants naturels [10].

La dénomination des colorants commerciaux est loin de présenter la rigueur de celle des

composés chimiques parce que, d'une part ce ne sont généralement pas des produits purs et que

d'autre part, les fabricants préfèrent très souvent ne pas en divulguer la composition exacte. Cela

a conduit, sous une inspiration poétique, à baptiser les premiers colorants de noms de plantes

(mauvéine,  fushine, garance,... etc) puis de noms de minerais (vert malachite, auramine, … etc).

Par la suite, ils furent désignés selon la constitution chimique du composé de base : bleu de

méthylène, noir d'aniline, vert naphtalène,... etc.

Actuellement, les fabricants de matières colorantes déposent des marques protégées qui ne

donnent aucune indication sur la structure, mais caractérisent la nuance et les procédés

d'application. Ainsi, chaque colorant est désigné par sa couleur, sa marque commerciale et un

code qui permet d'insister sur une nuance (par exemple : R = red ; Y = yellow ou G = green;

B = blue ; 2B = more blue) ou une qualité (L =résistant à la lumière). La production totale

mondiale de colorants est estimée à 800millions tonnes/an [11].
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I.1.2.3. Classification chimique

La classification chimique est fonction de la structure chimique du colorant, plus précisément

de la nature de son groupe chromophore [4] (Tableau I-1). Les colorants azoïques et cationiques

faisant l'objet de cette étude, seront traités plus en détail dans ce chapitre.

I.1.2.3.1. Les colorants azoïques

C’est en 1863 que Mitscherlich découvre l’azobenzène C6H5-N=N-C6H5 mais c’est Peter

Griess qui effectue les premiers travaux systématiques à partir de 1858 en donnant la méthode de

préparation très générale de ces produits.

Le groupement chromophore (-N=N-) a été découvert par P.Griess en 1858 [2]. Suivant le

nombre de chromophores  « azo » rencontrés dans la molécule, on distingue les mono- azoïques,

les di-azoïques et les polyazoïques.

Estimés à une production d’environs 350000 tonnes par ans, ils constituent la famille la plus

importante des colorants de synthèse. Ils sont caractérisés par la présence du groupe -N=N-

reliant deux noyaux benzéniques [12], et leur couleur est liée aux chromophores associés à cette

liaison [13].

Cette catégorie de colorants est actuellement la plus répandue sur le plan de l’application,

puisqu’ils représentent plus de 50% de la production mondiale de matières colorantes [14,15].

Les  colorants azoïques se répartissent en plusieurs catégories ; les colorants basiques, acides,

directs et réactifs solubles dans l’eau et les azoïques dispersés à mordant comme les non-

ioniques qui sont insolubles dans l’eau.

On estime que 10-15 % des quantités initiales sont perdues durant les procédures de teinture

et sont évacuées sans traitement préalable dans les effluents [15]. Or ces composés organiques

cancérigènes sont réfractaires aux procédés de traitements habituellement mis en œuvre et sont

très résistants à la biodégradation [5,7].

I.1.2.3.1.1. Synthèse des colorants azoïques

Les colorants azoïques constituent la famille la plus utilisée dans l’industrie. Ils sont produits

en générale par deux réactions, une réaction de diazotation et une réaction de condensation. La

réaction de diazotation consiste en une transformation des amines aromatique primaires par
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l’acide nitreux en composés diazoïque peu stables appelés communément « diazo », qui se

décomposent sous l’action de la lumière, de la chaleur et de l’alcalinité ; La réaction chimique

étant :

R-NH2 + 2HCl + NaNO2 → R-N=N-Cl + 2H2O + NaCl (I-1)

Amine Nitrite de sodium       diazos

La réaction de condensation consiste en la réaction d’un composé diazotique avec un phénol ou

une amine aromatique selon la réaction suivante :

R-N=N-Cl + H-R'-OH → R-N=N-R'-OH + HCl (I-2)

On obtient ainsi un colorant azoïque stable [16].

I.1.2.3.2. Les colorants anthraquinoniques

D’un point de vue commercial, ces colorants sont les plus importants après les colorants

azoïques. Leur formule générale dérivée de l’anthracène, montre que le chromophore est un

noyau quinonique sur lequel peuvent s’attacher des groupes hydroxyles ou amines. Ces produits

sont utilisés pour la coloration des fibres polyester, acétate et triacétate de cellulose. Ils

constituent en effet la classe de colorants présentant la plupart du temps les meilleures stabilités à

la lumière et aux agents chimiques.

La molécule de base de ce groupe de colorants est l’anthraquinone qui présente le groupe

chromophore carbonyle (>C-O) sur un noyau quinonique, qui est le chromogène [17].

I.1.2.3.3. Les colorants indigoïdes

Ils tirent leur appellation de l’Indigo dont ils dérivent. Ainsi, les homologues sélénié, soufré et

oxygéné du Bleu Indigo provoquent d’importants effets hypsochromes avec des coloris pouvant

aller de l’orange au turquoise.

Un colorant indigoïde est celui dont la coloration est une variante de l’indigo (bleu-violet).

Les colorants indigoïdes sont utilisés comme colorants textiles, comme additifs en produits

pharmaceutiques en confiserie, ainsi que dans les diagnostics médecine [18].

Le plus important des colorants indigoïdes est l’indigo lui-même, qui a la structure suivante :
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I.1.2.3.4. Les colorants xanthènique

Ce sont des composés qui constituent les dérivés de la fluorescéine. Ils sont dotés d'une

intense de fluorescence élevée. Peu utilisés en tant que teinture, leur faculté de marqueurs lors

d'accidents maritimes ou de traceurs d'écoulement pour des rivières souterraines, est malgré tout

bien établie. Ils sont aussi utilisés comme colorants alimentaires, cosmétiques, textiles et en

impression [19,20].

I.1.2.3.5. Les phtalocyanines

Ils ont une structure complexe basée sur l’atome central de cuivre. Les colorants de ce groupe

sont obtenus par réaction du dicyanobenzène en présence d’un halogénure métallique (Cu, Ni,

Co, Pt, …etc). Parmi les phtalocyanines, le colorant le plus utilisé est la phtalocyanine de cuivre,

qui est le plus stable. Les applications les plus importantes concernent le domaine des pigments

[17].

I.1.2.3.6. Les colorants du diphénylamine et du triphénylméthane

Les colorants triphénylméthanes dérivent du triphénylméthane, qui est un hydrocarbure

possédant trois cycles phényle liés a un carbone central. On retrouve cette structure de base dans

un grand nombre de composés organiques colorés. Les colorants triphénylméthanes et leurs

dérivés hétérocycliques constituent la plus ancienne classe de colorants synthétiques.
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Actuellement bien moins importants que les colorants azoïques et anthraquinoniques, ils ont

conservé une certaine valeur commerciale, car ils permettent de couvrir la totalité de la gamme

de nuances. Les triphénylméthanes sont utilisés intensivement dans les industries papetières et

textiles pour teindre le nylon, la laine, la soie et le coton. Leur utilisation ne se limite pas à

l’industrie. On les retrouve également dans le domaine médical comme marqueurs biologiques et

comme agents antifongiques chez les poissons et la volaille.

Un exemple d’un tel colorant est le C.I. Basic Green 4 :

I.1.2.3.7. Les colorants nitrés et nitrosés

Ils  forment une classe de colorants très limitée en nombre et relativement ancienne. Ils sont

actuellement encore utilisés, du fait de leur prix très modéré lié à la simplicité de leur structure

moléculaire caractérisée par la présence d’un groupe nitro (-NO2) en position ortho d'un

groupement électro-donneur (hydroxyle ou groupes aminés).

I.1.2.3.8. Colorants au soufre

Ce sont des colorants de haut poids moléculaire, obtenus par la sulfuration de combinaisons

organiques. Ils sont transformés en leuco dérivé sodique par réduction à l’aide de sulfure de

sodium. Les colorations obtenues ont une bonne résistance à la lumière ainsi qu’à l’eau ; par

contre, ces colorants ne sont pas résistants au chlore [17].
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I.1.2.3.9. Les colorants d’alambic

Ces colorants donnent une couleur bleue (bleu–ciel intense), stable à la lumière et à

différentes actions chimiques et thermiques. Ayant des groupements carbonyles, ils sont

insolubles dans l’eau. La forme énolique est appelée leyco-composé et, sous l’action d’une base,

se transforme en forme soluble, alors utilisable [21].

I.1.2.4. Classification selon le domaine d’application (Classification tinctoriale)

Si la classification chimique présente un intérêt pour le fabricant de matières colorantes, le

teinturier préfère le classement par domaines d’application. Ainsi, il est renseigné sur la

solubilité du colorant dans le bain de teinture, son affinité pour les diverses fibres et sur la nature

de fixation. On distingue différentes catégories définies cette fois par les auxochromes.

I.1.2.4.1. Colorants réactifs

Les colorants réactifs constituent la dernière classe de colorant apparue sur le marché. Leur

utilisation est très importante, notamment dans le domaine de l’habillement (la solidité à la

lumière n’est suffisante que pour des applications en ameublement).

Ils contiennent des groupes chromophores issus essentiellement des familles azoïques,

anthraquinonique et phtalocyanine. Leur appellation est liée à la présence d’une fonction

chimique réactive, de type triazinique ou vinylsulfone assurant la formation d’une liaison

covalente forte avec les fibres. Solubles dans l’eau, ils entrent dans la teinture du coton et

éventuellement dans celle de la laine et des polyamides.

I.1.2.4.2. Colorants directs

Ce sont des colorants à caractères anioniques (R-SO3Na) ; ils sont solubles dans l’eau et

utilisés en solution aqueuse. La solubilité de ces colorants dans l’eau est réduite par l’addition

des sels neutres de métaux alcalins (sulfate de sodium, chlorure de sodium,…etc). Ceux d’entre

eux qui sont les moins stables à la lumière, sont utilisés à la teinture des tissus de doublures,  des

fils de laine, des tapis et pour beaucoup d’articles à bon marché.

I.1.2.4.3. Colorants dispersés

Ces colorants sont très peu solubles dans l'eau et la teinture s’effectue non plus en les

solubilisant mais en les mettant en suspension dans l’eau sous forme d’une fine dispersion, d’où
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le nom de colorants dispersés. Ils pénètrent dans les fibres synthétiques (polyester, polyamide,

acryl, etc) et s'y fixent sous la forme d’une solution solide. Cette diffusion exige une haute

température (>120 °C).

I.1.2.4.4. Colorants acides ou anioniques

Ils sont solubles dans l’eau grâce à leurs groupements sulfonates ou carboxylates, ils sont

ainsi dénommés parce qu’ils permettent de teindre les fibres animales (laine et soie) et quelques

fibres acryliques modifiées (nylon, polyamide) en bain légèrement acide. L’affinité colorant-

fibre est le résultat de liaisons ioniques entre la partie acide sulfonique du colorant et les

groupements amino des fibres textiles. Cette classe de colorant est largement utilisée de nos jours

et la palette des nuances réalisables est parmi les plus complètes. La plupart de ces colorants sont

azoïques (jaune à rouge), anthraquinoniques ou triphénylméthanes (bleu et vert). Exemple: C.I.

Acide Orange 7.

I.1.2.4.5. Les colorants basiques ou cationiques

Les colorants basiques ou cationiques sont des sels d’amines organiques, qui leur confèrent

une bonne solubilité dans l’eau. Les liaisons se font entre les sites cationiques de ces colorants et

les sites anioniques des fibres. En phase de disparaître dans la teinture de la laine et de la soie,

ces colorants ont bénéficié d’un regain d’intérêt avec l’apparition des fibres acryliques sur

lesquelles ils permettent des nuances très vives et résistantes.

I.1.2.4.6. Colorants à mordant

Les colorants à mordant sont des composés peu solubles dans l’eau. Chimiquement, ils se

caractérisent par la présence dans leur molécule de groupes hydroxyles, souvent en position

voisine de groupes cétoniques. Ce qui permet de former des complexes insolubles avec des sels

métalliques d’aluminium, de fer, d’étain, de zinc et de chrome. Le procédé de teinture consiste

en un traitement préalable de la fibre avec le sel métallique, c’est-à-dire le mordant, suivi d’un

passage dans le bain de teinture contenant le colorant. Le complexe insoluble colorant-mordant

se développe à l’intérieur de la fibre et conduit à une teinture solide. La gaude, la garance, le

kermès et la cochenille, figurent dans cette catégorie.
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I.1.2.4.7. Colorants de cuve

Les colorants de cuve sont des colorants insolubles dans l’eau. Cependant, sous l’action d’un

réducteur, le dithionite de sodium (Na2S2O4), un colorant de cuve donne son leuco-dérivé c’est-

à-dire le produit de réduction incolore ou blanc et soluble dans l’eau.

Le leuco-dérivé présente une affinité pour certaines fibres textiles telles que le coton, le lin,  la

laine et la soie. Par oxydation à l’air ou à l’aide d’un agent oxydant, le colorant initial insoluble

dans l’eau est régénéré au sein de la fibre.

Les colorants de cuve appartiennent à la classe chimique des anthraquinones et à celle des

indigoïdes et plus particulièrement leurs qualités de résistance, en font un des groupes les plus

importants des colorants synthétiques [2]. Quelques colorants de cuve ont trouvé une place parmi

les pigments de l’industrie des vernis, en raison de leur grande stabilité à la lumière.

I.1.2.4.8. Colorants azoïques insolubles

Il est possible de traiter les matériaux textiles à l’aide de produits intermédiaires pouvant

facilement pénétrer dans les fibres et susceptibles de former in situ un colorant azoïque insoluble,

emprisonné mécaniquement dans la fibre. Le processus de fabrication du colorant est basé sur

des réactions de diazotation-copulation. À l’origine, l’une des deux substances est un naphtol ou

copulant dont on imprègne la fibre dans une première étape. L’autre substance est une base

aromatique aminée à laquelle on lui fait subir une diazotation sous l’action de l’acide nitreux. La

matière naphtolée est traitée avec la solution de sel de diazonium, entraînant la formation

immédiate du colorant azoïque.
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I.1.2.4.9. Colorants métallifères

Les colorants métallifères sont des complexes forts contenant un atome métallique (Cr, Ni,

Co). L’atome métallique peut être associé :

- à une molécule de colorant (complexe métallifère 1/1) tel que le bleu acide 158

- ou à deux molécules de colorant (complexe métallifère 1/2) tel que le noir acide 60.

Les colorants métallifères sont généralement des colorants azoïques mais aussi des

phtalocyanines. Ces colorants permettent de teindre la laine, la soie, le polyamide en nuances très

solides.

I.1.3. Toxicité des colorants

La toxicité des colorants vient de l’ignorance des chercheurs ou des utilisateurs de leurs

structures chimiques qui différent d’un type à un autre, ainsi que du  mode de l’emploi lors de

l’utilisation.

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

tinctoriales des colorants, démontre que les colorants synthétiques organiques les plus toxiques

sont les colorants diazo et cationiques [11].

Beaucoup d’études [22,23] ont montré les effets toxiques et/ou carcinogéniques des colorants

azoïques. Ce qui signifie que les effluents contenant ces colorants, doivent être traités avant

d’être rejetés en milieu naturel. Leur toxicité est en fait due à la teneur en groupements

cancérigènes tels que les groupements aromatiques, phtalogènes, cyanurés, sels de barium et de

plomb. Ces groupements cancérigènes (sous forme électrophile ou radicalaire), attaquent les

bases pyrimidiques de l’ADN et de l’ARN et causent par conséquent, une altération du code

génétique avec mutation et risque de cancer [11].

Miller [24] s’est intéressé particulièrement à la toxicité des colorants azoïques, lesquels sont

caractérisés par la présence de groupe azo (-N=N-). La rupture des liaisons azoïques de ces

dernières, entraîne la formation d’amines primaires qui causent la méthémoglobinémie,
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caractérisée par un empêchement du transport d’oxygène dans le sang. L’allergie respiratoire aux

colorants réactifs a été rapportée pour la première fois en 1978 par Alanko [25] chez des sujets

employés à la pesée et au mélange de ses colorants en poudre et présentant un asthme et/ou

rhinite d’origine professionnelle.

I.1.3.1. Toxicité des colorants azoïques

La toxicité des azoïques par exposition aux colorants et à leurs métabolites n’est pas un fait

nouveau. Dès 1895, l’augmentation du nombre de cancers de la vessie observés chez des

ouvriers de l’industrie textile, est reliée à leur exposition prolongée aux colorants azoïques [26].

Depuis, les travaux effectués sur ces colorants, ont démontré que ces composés chimiques

présentaient des effets cancérigènes pour l’homme et l’animal [14, 27, 28].

L’azobenzène est reconnu pour être un composé génotoxique au même titre que l’amarante, la

tartrazine et le rouge cochenille qui figurent parmi les colorants azoïques les plus dangereux pour

l’homme [27]. De ce fait, ils ont été retirés des listes de colorants alimentaires dans la plupart des

pays. Les effets cancérigènes des composés azoïques s’expriment par leurs dérivés amines [27].

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

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

l’EPA [26],  l’estimation des risques de cancer impose de fixer une concentration limite de

3,1µg/L en colorant azoïque dans l’eau potable.

En raison des effets mentionnés ci-dessus, il est clair que les colorants, essentiellement les

azoïques, ne devraient pas envahir notre environnement. Par conséquent, il est nécessaire de

traiter les eaux résiduaires chargées de colorants jusqu'à leur minéralisation totale.

I.1.3.2. Colorants textiles, Environnement et santé

Le principal problème environnemental qui se pose dans l’industrie textile est celui des

quantités d’eau rejetées et de leur charge chimique. Les autres questions importantes sont la

consommation énergétique, les émissions dans l’atmosphère, les déchets solides et les odeurs qui

peuvent représenter des nuisances significatives dans certains traitements.

Les émissions dans l’atmosphère sont habituellement captées à la source et sont contrôlées

depuis longtemps dans différents pays. On dispose de bonnes données historiques sur les rejets

atmosphériques pour chaque procédé spécifique. Ce n’est pas le cas pour les émissions dans

l’eau.

En effet, les flux provenant des différents procédés, sont mélangés et donnent un effluent final

dont les caractéristiques résultent d’une combinaison complexe de facteurs, tels que : les types de
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fibres, les présentations de matières traitées, les techniques de mises en œuvre, les types de

produits chimiques et d’adjuvants utilisés.

I.1.3.3. Nécessité de traiter les eaux contaminées en colorants

La présence de couleur et d’anneaux aromatiques sous forme d’amine aromatique dans les

rejets de l’industrie textile, pose un problème pour l'environnement, car ces colorants sont dans

la plupart du temps toxiques, non biodégradable et résistants à la destruction par les méthodes de

traitement physico-chimiques classiques.

Ainsi, le traitement des eaux résiduaires des industries utilisant les colorants doit être adapté à

chaque cas particulier où les possibilités suivantes entrent en ligne de compte comme :

- la détoxication ou le traitement par des réactifs de précipitation.

- le déshuilage ou l’épuration mécanique.

- la neutralisation ou la décoloration.

- l’extraction ou l’épuration biologique.

- l’évaporation ou la compensation en volume et en concentration.

Pour que le traitement soit bien fait, il est préférable dans des cas spéciaux :

 d’évacuer et de traiter séparément les diverses  fractions d’eaux résiduaires polluées.

 de  récupérer les solvants organiques.

 de  neutraliser les influents acides.

I.2. Procédés de traitements des colorants

Des quantités plus ou moins importantes de colorants sont rejetées dans l'environnement. Ceci

est dû en grande partie au degré de fixation des colorants aux fibres cellulosiques. Le Tableau

(I-2) résume l'estimation des degrés de fixation des différents colorants aux fibres de textile.
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Tableau I-2 : Estimation des degrés de fixation de différents colorants aux fibres de textile [29].

Comme les colorants azoïques représentent la plus grande classe des colorants du Colour Index

(60 – 70%) et leur majorité est constituée par des colorants acides, réactifs et directs, ils peuvent

être considérés parmi les colorants les plus polluants (les plus déversés dans les eaux résiduaires

de textile). Ainsi, des systèmes technologiques pour l’élimination des polluants organiques tels

que les colorants sont actuellement bien maîtrisés à l’échelle du laboratoire et appliqués à grande

échelle incluant les traitements physiques (adsorption, technologies membranaires et procédés de

séparation solide-liquide: précipitation, coagulation, floculation et décantation), chimiques

(résine échangeuse d'ions, oxydation par l’oxygène, par l’ozone, par les oxydants tels que :

NaOCl, H2O2 , la réduction par Na2S2O4) et biologiques (traitement aérobie et anaérobie). Les

techniques de dépollution des eaux usées chargées en colorants les plus importants, sont

brièvement discutées dans les sections qui suivent.

I.2.1. Procédés classique de traitement des colorants

I.2.1.1. Méthodes biologiques de traitement

La présence dans les eaux ou dans le sol de polluants organiques a toujours existé. Leur

élimination par des microorganismes constitue le moyen biologique que la nature a utilisé pour

l’épuration des milieux naturels. Ces procédés biologiques se produisent selon deux modes :

traitement en aérobie (ils sont effectués en présence d’oxygène) et traitement en anaérobie (ils

sont effectués en absence d’oxygène et dans ce cas les microorganismes dégradent la matière

organique).

Classe de colorant Fibre utilisée Degrés de fixation

(%)

Perte dans l’effluent

(%)

Acide

Basique

De cuve

Direct

Dispersé

Réactif

Soufré

Métallifère

Polyamide

Acrylique

Cellulose

Cellulose

Synthétique

Cellulose

Cellulose

Laine

80 – 95

95 – 100

80 – 95

70 – 95

90 – 100

50 – 90

60 – 90

90 - 98

5 – 20

0 – 5

5 – 20

5 – 30

0 – 10

10 - 50

10 - 40

2 - 10
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 Traitement aérobie

Ce procédé est resté longtemps un moyen pour dégrader un grand nombre de polluants

organiques. Il s’est avéré efficace pour une certaine catégorie de rejets textiles [30]. Notons

cependant que des colorants tels que les azoïques, les colorants acides et les colorants réactifs, se

sont révélés et persistants et résistant à ce mode de traitement [31,32]. La décoloration observée

dans ces cas, n’est attribuée qu’à l’adsorption  de ces polluants sur la boue activée et non à leur

dégradation.

 Traitement anaérobie

Ce procédé utilisé sur les boues résiduaires des stations d’épurations des eaux, permet de

produire des quantités importantes en méthane. Ce dernier est utilisé comme source d’énergie

notamment pour le chauffage  ou pour l’éclairage. Des études ont montré que la réduction, voire

la disparition de la couleur, n’est pas accompagnée de la minéralisation des divers colorants. La

formation de composés intermédiaires plus toxiques, notamment, les amines a été signalées dans

la littérature [33,34]. Venceslau et al ont estimé la réduction de la couleur par les procédés

biologiques à seulement 10-20 % [35]. Cette constatation laisse à présager d’autres techniques

qui permettraient d’abaisser le degré de rétractabilité de la charge polluante en association avec

les méthodes biologiques.

I.2.1.2. Méthodes physique de traitement

I.2.1.2.1. Adsorption sur charbon actif

Le charbon actif ou d'autres matériaux adsorbants peuvent être utilisés pour éliminer plusieurs

colorants des eaux usées. Comme les colorants ne sont pas tous ioniques, la plupart des

adsorbants ne peuvent pas réduire tous les colorants. Le charbon actif, adsorbant le plus

communément utilisé pour la réduction de la couleur (à cause de sa capacité d'adsorption

élevée), est capable d'adsorber la plupart des colorants [36-38]. Toutefois, cette technique ne

résout pas le problème, puisqu'elle ne fait que déplacer la pollution de l'état liquide à l'état solide.

De plus, ces techniques, non destructives, nécessitent des opérations postérieures onéreuses de

régénération et de post traitement des déchets solides [39].

I.2.1.2.2. Filtration membranaire

La filtration sur membrane pilotée par pression hydraulique se décline en microfiltration, en

ultrafiltration, en nanofiltration et en osmose inverse. Parmi les quatre types de procédés, la

nanofiltration et l'osmose inverse sont les plus adaptées à la réduction partielle de la couleur et

des petites molécules organiques [40], cependant l’osmose inverse reste la plus répandue [41].

La nanofiltration s’applique surtout au traitement des bains de teinture de colorants en agissant
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comme un filtre moléculaire, tandis que la microfiltration retient les matériaux colloïdaux tels

que les colorants dispersés ou de cuve grâce à une "membrane écran" [42]. L'ultrafiltration ne

s'applique qu'à la réduction de la DCO et des solides en suspension [43] et ne se montre

réellement efficace qu’en combinaison avec la coagulation/floculation.

I.2.1.3. Méthodes physico- chimiques de traitement

 Coagulation - floculation

La coagulation/floculation est souvent appliquée pour le traitement des eaux usées de

l'industrie de textile pour enlever davantage la demande chimique en oxygène (DCO) et la

couleur avant d’un traitement biologique. Elle peut aussi être utilisée comme procédé principal

de traitement [44]. Ce procédé est basé sur l'addition d'un coagulant qui va former des flocs avec

les polluants organiques où ces flocs sont ensuite éliminés par décantation et filtration. Les

coagulants inorganiques tels que l'alun, donnent les résultats les plus satisfaisants pour la

décoloration des effluents textiles contenant des colorants dispersés, de cuve et au soufre mais

sont totalement inefficaces pour les colorants réactifs, azoïques, acides et basiques [45,46]. Par

ailleurs, la coagulation/floculation ne peut être utilisée pour les colorants fortement solubles dans

l’eau. D'importantes quantités de boue sont formées avec ce procédé : leur régénération ou

réutilisation reste la seule issue mais demande des investissements supplémentaires.

I.2.1.4. Méthodes chimiques de traitement

Les techniques d'oxydation chimique sont généralement appliquées quand les procédés

biologiques sont inefficaces. Elles peuvent être ainsi utilisées en étape de prétraitement pour les

procédés biologiques. L'oxydation chimique est souvent appliquée pour le traitement des eaux

usées contenant des polluants non biodégradables et /ou toxiques à de fortes concentrations que

les autres procédés ne peuvent pas traiter ou transformer en produits biodégradables et/ou non

toxiques. Ainsi, l'oxydation chimique se révèle un procédé efficace de traitement des eaux usées.

On peut distinguer différents procédés comme :

- les procédés classiques d'oxydation chimique

- les procédés d'oxydation avancés (cette partie sera traitée en détail dans le paragraphe I.2.3).

Les procédés classiques d'oxydation chimique sont basés sur l'ajout d'un agent oxydant dans la

solution à traiter. Les principaux agents oxydants sont:

- Cl2: qui représente un oxydant moyennement fort et est utilisé pour le traitement des eaux usées

ou plutôt pour la désinfection comme l’ozone. En revanche, ils présentent l'inconvénient de

produire des sous produits halogénés cancérigènes pour l'homme.
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- O2: qui est considéré comme un oxydant modéré dont le coût tolérable de ce procédé le rend

fréquemment choisi.

- H2O2: qui est considéré parmi les oxydants les plus appropriés et les plus recommandés pour

une grande variété de procédé, utilisé avec ou sans catalyseur. Son application pour le traitement

des polluants organiques et inorganiques sont bien établis [47]. Mais l'oxydation seule par H2O2

n'est pas suffisamment efficace pour de fortes concentrations en colorant [48].Toutefois,

l'utilisation de cet oxydant seul n'est pas efficace pour la plupart des produits organiques.

- O3: qui est un oxydant très fort et qui a presque le même avantage que l'oxygène ou le peroxyde

d'hydrogène. Le problème majeur lié à l'utilisation de cet oxydant est son instabilité ; d’où la

nécessité de production sur le site.

Il a été observé que l'oxydation chimique avec l'un de ces oxydants n'est pas toujours efficace

pour le traitement des polluants organiques persistants. Dans ce cas, on fait appel aux procédés

d'oxydation avancés.

Cette étude bibliographique  montre que les colorants synthétiques organiques sont des

composés utilisés dans de nombreux secteurs industriels. On les retrouve ainsi dans le domaine

automobile, chimique, papeterie et plus particulièrement le secteur textile, où toutes les gammes

de nuance et de familles chimiques sont représentées. Les affinités  entre le textile et les

colorants varient selon la structure chimique des colorants et le type de fibre sur lesquelles ils

sont  appliqués. Il n’est pas rare de constater qu’au cours des processus de teinture, 15 à 20% des

colorants et parfois jusqu’à 40% pour les colorants soufrés et réactifs, est évacué avec les

effluents qui sont la plupart du temps, directement rejetés vers les cours d’eau sans traitement

préalable.

Ces rejets colorés posent un problème esthétique mais également sanitaire car un grand

nombre de ces colorants ou leurs produits de transformation environnementale sont toxiques.

Comme tous les composés organiques dangereux pour l’homme, les colorants synthétiques

requirent des traitements spécifiques. Mais les procédés classiques utilisés par les usines de

traitements des eaux usées, sont inefficaces et parfois ils ne sont même pas adaptés à la

dépollution de ces polluants biocides. La majorité de ces procédés sont trop sélectifs sur les

catégories de colorants à traiter et ne font que déplacer la pollution plutôt que la supprimer.

Cependant, lorsqu’une approche semble être prometteuse, les investissements ou les coûts de

fonctionnement, deviennent prohibitifs pour une application à grande échelle.

Une technique de traitement adaptée aux colorants doit avant  tout dégrader les molécules

jusqu'à complète  minéralisation  afin d’éviter la formation de sous produits plus dangereux que
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les composés initiaux. Les procédés présentés dans le paragraphe (I.2.1) ne répondent pas à cette

attente car ils sont pour la plupart non destructifs. Mais une autre type de procédé appelé

communément «procédés d’oxydation avancés» répondent à ces critères grâce à l’utilisation

d’oxydants puissants capable de décolorer la solution par destruction des groupes chromophores

et réduire le taux de matière organique non biodégradable. Ces procédés seront abordés dans les

paragraphes suivants.

I.2.2. Dégradation des polluants par la photolyse directe et la photosensibilisation

I.2.2.1. La photolyse directe

Les polluants organiques peuvent être dissociés par excitation UV directe. Pour ce faire, les

polluants doivent avoir une forte absorption pour la lumière d’excitation et donc un rendement

quantique suffisant. Généralement, le composé irradié réagit avec le dioxygène dissous dans

l’eau avant d’être transformé en sous-produits (Eqs. (I-3) - (I-5)). Cependant, certains produits

d’oxydation formés sont parfois plus toxiques que les composés parents.R +  hʋ → R• (I-3)R• + O2 → R•+ +  O2• - (I-4)R•+ → Produits (I-5)

L’irradiation d’une molécule dans le domaine de son spectre d’absorption s’accompagne de

diverses transitions électroniques entre les orbitales moléculaires liantes, non-liantes et

antiliantes. Elles sont du type : σ –– σ*, π –– π* et n –– π*.

Les énergies mises en jeu par ces transitions, varient entre 300 et 600 kJ mole-1. Elles peuvent

engendrer la rupture de liaisons telles que :

C –– H (412 kj mol-1), C –– C (345 kj mol-1), C –– Cl (338 kj mol-1), C –– O (357 kj mol-1),

C –– S (272 kj mol-1).

La vitesse de photodégradation des composés organiques dépend principalement de l’intensité

de la lumière absorbée, du coefficient d’absorption molaire à la longueur d’onde d’irradiation, du

rendement quantique de la réaction et des conditions opératoires utilisées (pH, solvants….).

Le traitement des polluants organiques par photolyse directe est limité par les difficultés

auxquelles est confrontée cette technique comme : les coûts très élevés de fonctionnement, la

faible fiabilité du matériel et les problèmes de maintenance. Mais le principal facteur de ce

déclin est dû à l’arrivée de la chloration jugée plus efficace et plus rentable [49].

I.2.2.2. La photosensibilisation
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La photosensibilisation peut être définie comme un processus au cours duquel l’activation par

la lumière d’un chromophore (le photosensibilisateur) va modifier chimiquement une molécule

différente (le substrat). Idéalement, le photosensibilisateur devrait jouer un rôle de catalyseur : il

devrait se régénérer suite à son interaction avec le substrat et ne devrait pas interférer avec

l’issue de la réaction. En photobiologie et en photomédecine, la terminologie «action

photodynamiques » est réservée aux réactions de photosensibilisation consommant de l’oxygène

moléculaire [50].

Plusieurs composés organiques, ou inorganiques peuvent jouer le rôle de photosensibilisateur.

Le composé sensibilisateur peut être une cétone, un colorant, un pigment, ou des combinaisons

de ceux-ci, les colorants xanthéniques (le Rose Bengale et la Rhodamine, la fluorescéine,

l'éosine), les colorants acridiniques, les colorants thiaziniques (le Bleu de méthylène et le Violet

de Méthylène), les colorants oxaziniques (le Bleu basique et le Chlorure de Bleu de Nil), les

colorants aziniques (l'Orange de méthyle) et des porphyrines (hématoporphyrine) et les

phthalocyanines [51].

I.2.2.2.1. Photosensibilisation par le procédé acétone / UV

Une des techniques prometteuses qui semble être compétitives avec d'autres procédés

d'oxydation, est la photo-oxydation sensibilisée. La photosensibilisation est un processus dans

lequel l'énergie lumineuse est reprise par les composés organiques et transférée à d'autres

composés qui sont plus réactifs [52].

Le mécanisme de la décoloration avec l’usage de l'acétone comme photosensibilisateur, est

illustré par les réactions suivantes :

AcetonehAcetone * (I-6)

AcetoneColorantAcetoneColorant **  (I-7)

onDécoloratiColorant* (I-8)

Lorsque le photosensibilisateur (acétone) est irradié avec de la lumière UV, il peut conduire à

un état triplet (acétone *). Ainsi, après l’excitation, une collision entre le colorant et l'état excité

de l'acétone, va générer un transfert d'énergie et accélérer le processus de décoloration du

substrat, principalement, à la plus forte concentration du sensibilisateur [52,53].

La photodégradation des colorants serait grandement améliorée avec l’ajout de l'acétone au

système, et ce,  pour deux raisons: (1) l'acétone est un bon solvant, ce qui peut augmenter

considérablement la solubilité du colorant dans la phase aqueuse; (2) l'acétone a une haute
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énergie à l’état triplet (79-82 kcal mol-1) et rend le processus de la photosensibilisation possible,

en augmentant éventuellement, les taux de décoloration des colorants [53].

I.2.3. Les procédés d’oxydation avancés (POAs)

« Les Procédés d’Oxydation Avancés (POAs) sont des procédés de traitement des eaux dans des

conditions de pressions et de températures ambiantes générant des radicaux fortement

réactifs(spécialement des radicaux hydroxyles) en quantité suffisante pour effectuer la

purification de l’eau » [54].

C’est dans l’intention de développer des techniques de traitement rapides, moins onéreuses et

plus adaptées aux composés organiques réfractaires et/ou toxiques que les procédés d’oxydation

avancés (POAs) ont vu le jour. Les POAs ont été proposés pour réduire la DCO, la toxicité et

l’amélioration de la biodégradabilité des effluents par la modification de la  structure des

molécules organiques. Ces méthodes reposent sur la formation d’entités chimiques très réactives

qui vont décomposer les molécules les plus récalcitrantes en molécules biologiquement

dégradables ou en composés minéraux tels que : CO2 et H2O. Dans cette partie bibliographique,

nous allons présenter les principaux procédés d’oxydation avancés qui ont été appliqués pour la

dépollution de plusieurs eaux usées industrielles et aux margines.

I.2.3.1. Définitions

Les procédés d’oxydation avancés ont été définis en 1987 par Glaze [54,55] comme «des

procédés de traitement des eaux à des températures et pressions ambiantes », dont lesquels les

composés organiques thermodynamiquement instables sont éliminés [56]. Ces procédés sont des

méthodes efficaces pour atteindre un haut degré d’oxydation faisant appel à des intermédiaires

radicalaires, particulièrement, les radicaux hydroxyles HO• [57].

Le développement des POAs pour le traitement des eaux contaminées par des matières

organiques est une tentative de tirer avantage de la non sélectivité et de la rapidité des réactions

des HO•. Le principe commun de ces procédés est de générer directement dans le milieu (in situ)

des entités appelées radicaux libres qui sont des intermédiaires radicalaires très réactifs. Ces

entités sont [54]:

- Le radical hydroxyle HO• le plus réactif

- Le radical superoxyde O2
•- : assez réactif

- L’ion ozonide O3
•- : peu réactif

- Le radical hydroperoxyde HO2
• : inerte

- Le radical HO3
• : inerte
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Les radicaux hydroxyles ont été choisis parmi l’ensemble des oxydants les plus puissants

susceptibles d’être appliqués à la dépollution des eaux, car ils répondent à un ensemble de

critères d’exigence :

- Ils sont efficaces pour éliminer les composés organiques résistants et les composés

inorganiques [58].

- Ils sont capables de minéraliser complètement les contaminants organiques en CO2, H2O et sels

[59].

- Ils produisent des sous produits peu dangereux et n’induisent pas de pollution secondaire [60].

- Ils ont une vitesse réactionnelle très rapide et sont non sélectifs vis-à-vis des polluants [61].

- Ils peuvent être utilisés comme un prétraitement des eaux usées ou comme un traitement

principal [62].

- Ils sont simples à manipuler et ne présentent ni toxicité, ni corrosion pour les équipements.

I.2.3.2. Réactivité

a) Réactivité du radical HO•

Les radicaux hydroxyles sont parmi les oxydants connus les plus puissants avec un potentiel

redox de 2,73 V/ENH en solution acide. En milieu alcalin, ces radicaux existent sous leur forme

basique conjuguée : le radical anion oxygène O•-. Ce dernier réagit plus lentement que HO• [63].

Il est à noter que de nombreux paramètres autres que la densité électronique des molécules, sont

à prendre en compte pour l’étude de la réactivité: on peut citer la force des liaisons C-H, la

stabilité du radical naissant, les facteurs statistiques (nombre de positions d’attaque possibles)

ainsi que les effets stériques. Par exemple, dans le cas des alcanes, la réactivité est directement

liée à la stabilité du radical formé: tertiaire > secondaire > primaire.

Dans le cas des composés aromatiques, il est plus difficile de prévoir la réactivité. En effet,

HO• peut réagir préférentiellement avec les substituants et les facteurs statistiques lesquels sont

très importants.

b) Mécanisme de dégradation par les radicaux hydroxyles

Les réactions du radical HO• avec les composés organiques se font selon trois mécanismes

principaux et mènent principalement à la formation de radicaux carbo-centrés [64]:

- Abstraction (arrachement) d’atome d’hydrogène entrainant la formation d’un radical organique

et d’une molécule d’eau par abstraction d’atome d’hydrogène sur des chaînes hydrocarbonées

saturées.

HO• + RH → R• + H2O (I-9)
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- Addition électrophile où les radicaux hydroxyles attaquent les régions de forte densité

électronique et s’additionnent sur les liaisons insaturées des composés aromatiques (alcènes et

alkyles) en formant des radicaux libres.

HO• + R' RC=CR''R''' → R'R(HO) C-C• R'''R''' (I-10)

- Transfert électronique qui montre que ce mécanisme n’a d’intérêt que lorsque l’abstraction

d’hydrogène et l’addition électrophile sont inhibées par de multiples substitutions d’halogène ou

un encombrement stérique. Donc, il y a formation des ions de très grande valence ou formation

d’un atome ou radical libre.

RX + HO• →  RX•+ + HO- (I-11)

RX : halogène, RH composé hydrocarboné, R• radical carbo-centré

- Interaction radicalaire où le radical HO• réagit avec un autre radical par combinaison afin de

former un produit stable.

R• +  HO• → ROH (I-12)

c) Les radicaux peroxyle (ROO•) et hydroperoxyle (HO•
2)

Les radicaux carbo-centrés R•, libérés lors des premières étapes de l’oxydation par le radical

hydroxyle, réagissent ensuite rapidement et de manière irréversible avec l’oxygène moléculaire

dissous.

Les radicaux hydroperoxyle (HO•
2), peroxyle (ROO•) et oxyle (RO•) sont ainsi formés (Eq. (I-

13), (I-14)), et amorcent une séquence de réactions d’oxydation en chaîne. La minéralisation

complète du polluant en dioxyde de carbone, en eau et en acides inorganiques n’est possible que

si le composé organique contient des hétéroatomes.

R• + O2 → R (–H+) + HO•
2 (I-13)

R• + O2 → ROO• →→ RO• (I-14)

Les radicaux peroxyles ROO• ne sont pas très réactifs vis-à-vis des autres composés

organiques. Cependant, leur décomposition contribue à la dégradation oxydative des

contaminants en permettant la formation d’espèces comme O•- ou HO•
2.

La décomposition de ROO•, est notamment favorisée en présence d’un groupement amine ou

hydroxyle ou encore lorsque l’aromatisation est possible [64,65]. Ils peuvent aussi se recombiner

en tetroxydes qui se décomposent eux-mêmes en alcool, cétones, aldéhydes, O2 et H2O2. En

comparaison avec HO•, ils sont beaucoup moins réactifs en ce qui concerne l’arrachement

d’hydrogène ou encore l’addition sur des doubles liaisons.
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I.2.3.3. Principaux procédés d’oxydation avancés (POAs)

Les POAs offrent différentes possibilités pour la formation des radicaux hydroxyles où

l’activation peut être de nature catalytique, électrochimique et/ou photochimique. Le Tableau

(I-3) présente une classification facile des POAs en distinguant les procédés photochimiques des

autres.

Tableau I-3 : Différents procédés d’oxydation avancés

Procédés photochimiques Procédés non photochimiques

UV/ H2O2

UV/ H2O2/O3

Photo-Fenton

Photocatalyse hétérogène

Sonophotocatalyse

Photolyse de l’eau (UV/H2O)

Peroxonation (O3/H2O2)

Fenton (Fe2+ / H2O2)

Sonochimie

Radiolyse

Electro-Fenton

Oxydation électrochimique

I.2.3.3.1. Principaux POAs non photochimiques

Parmi les procédés d’oxydation non photochimiques cités précédemment, nous pouvons

distinguer différentes classes de procédés: les procédés d’oxydation en phase homogène

(peroxonation, réaction de Fenton), les procédés physiques et les procédés électrochimiques

(électro-Fenton et oxydation électrochimique).

I.2.3.3.1.2. Les procédés d’oxydation avancés en phase homogène

 Peroxonation (O3 / H2O2)

Le principe de ce procédé repose sur le couplage entre l’ozone et le peroxyde d’hydrogène

afin de produire des radicaux hydroxyles. Ce procédé est plus efficace que l’ozonation seule car

le H2O2 a pour but d’accélérer la décomposition de l’ozone dans l’eau et produire ainsi beaucoup

plus de radicaux hydroxyles [66] selon l’équation (I-15).

O3 + H2O2 → HO• + HO2
• + O2 (I-15)

L’application de ce procédé par Lee [67] sur des eaux polluées a conduit à un abattement de

la DCO de 62% en deux heures de traitement alors qu’avec l’ozonation seule, cette réduction

était de 54%. Ce système est affecté par les mêmes contraintes que l’ozonation à savoir la faible

solubilité de O3 et qui dépend de nombreux paramètres tels que : le pH, la température, le type de

polluant et les réactions parasites consommant les HO• [66].
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 Oxydation par voie humide

L'oxydation en phase aqueuse par l'oxygène moléculaire à température et pression élevées

(250-320 °C et 50-150 atm), répond aux problèmes posés par les déchets organiques aqueux

toxiques non traitables par les procédés conventionnels. Connue sous le nom de «Wet Air

Oxidation», cette technique consiste à favoriser le contact de l'oxygène avec la solution aqueuse,

dans des conditions de température et de pression de manière à ce que les composés organiques

soient convertis en dioxyde de carbone et eau. Ce procédé est principalement appliqué le plus

souvent à des eaux provenant des procédés de fabrication chimique ou des boues obtenues lors

des épurations biologiques. L’association de ce procédé avec une réaction de Fenton, a conduit à

une décoloration complète des margines avec un abattement de 77% pour la minéralisation, et

ce, après une heure de traitement à 200°C [68,69].

 Procédé Fenton

L’augmentation du pouvoir oxydant du H2O2 en présence de l’ion Fe2+ dissous (réactif de

Fenton) a été observée en 1894 par H.J.H. Fenton [70] en reportant l’oxydation de l’acide

tartrique par le peroxyde d'hydrogène en présence des ions ferreux. Quarante ans plus tard,

Haber et Weiss ont identifié le radical hydroxyle comme étant l’espèce oxydante de la réaction

présentée ci-dessous et communément appelée réaction de Fenton :

Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + HO- + HO• (I-16)

Le fer ferrique formé peut ensuite réagir avec l’excès du peroxyde d'hydrogène pour régénérer

le fer ferreux :

Fe3+ + H2O2 → Fe2+ + HO2
• + H+ (I-17)

La régénération du fer ferreux à partir du fer ferrique par l'équation (I-17), appelée réaction du

type like-Fenton, est cinétiquement nettement moins rapide que la réaction initiale (I-16) et

présente un optimum en milieu acide. L’étape limitante, est la formation initiale d’un complexe

hydroperoxyde du fer(III) (Fe[OOH]2+), en milieu fortement acide, alors qu’en milieu faiblement

acide ou neutre, le fer(III) a tendance à s’hydrolyser [49].

La réaction de Fenton constitue un système assez complexe. De nombreuses réactions

parasites accompagnent cette réaction selon le milieu et les conditions opératoires. La Figure

(I-1) schématise la formation des radicaux hydroxyles à partir du réactif de Fenton (1), sa

réaction avec les composés organiques et minéraux mais aussi la régénération du Fe2+ (3) et du

radical hydroperoxyle à partir du complexe ferrique (FeHO2)2+ issu de la réaction entre le fer

ferrique et le peroxyde d’hydrogène (2). Cette complexité provient de la réaction entre le Fe3+ et

le H2O2 d’une part et la réaction des radicaux formés avec les réactifs Fe2+ et H2O2 d’autre part.
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Les ions Fe2+ et Fe3+ peuvent également se lier à des ligands (A) pour former d’autres complexes

dans le milieu.

Figure I-1: Schéma simplifié de la réaction de Fenton en milieu acide [71].

a) Facteurs influençant sur l’efficacité du procédé Fenton

L’efficacité du réactif de Fenton dépend de plusieurs facteurs :

 Influence du pH

De nombreux travaux sur les procédés Fenton, ont montré qu’un pH proche de 3 semble être

la meilleure valeur pour une dégradation optimale des polluants organiques [72-76]. En effet, des

valeurs de pH très acide (pH < 2) favorisent la complexation du Fe3+ et du Fe2+ par H2O2 et

entraînent une diminution de la concentration de ces ions dans le milieu réactionnel. Pour des

valeurs de pH plus élevées (pH > 4), les ions ferriques se précipitent sous forme de hydroxyde de

fer Fe(OH)3. Ce précipité étant très stable, la réduction du Fe3+ en Fe2+ devient très lente et la

régénération de Fe2+, comme initiateur de production de radicaux HO•, devient l’étape

cinétiquement limitante du procédé.

Des travaux antérieurs montrent que l’inactivité du réactif de Fenton pour un pH > 4 est

attribuée à une production faible de radicaux hydroxyles [77]. Pignatello [78] estime qu’à partir

de pH > 2,8, le fer ferrique commence à précipiter sous forme d’hydroxydes de fer en diminant

la vitesse de décomposition du peroxyde d’hydrogène à cause de la faible réactivité entre

l’hydroxyde de fer et le peroxyde d’hydrogène. Qiang et al [79] ont suivi séparément l’effet du

pH sur les cinétiques de formation du Fe3+ et de H2O2. Ils ont montré qu’un pH > 3, entraîne la

précipitation de la majeure partie du Fe3+. Cette précipitation engendre donc le colmatage de

l’électrode de carbone. Ce qui inhibe la formation de Fe2+.
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Safarzadeh-Amiri et al [80] ont déterminé la spéciation du Fe3+ et de ses complexes en milieu

acide (Figure I-2) pour une concentration fer totale de 1 mM. Ainsi, pour un pH < 3, l’ion

ferrique prédomine dans la solution, mais la catalyse de la dismutation du peroxyde d’hydrogène

peut être faite par le complexe [FeIIIOH]2+ en solution pour un pH =3. Ce complexe se présente

en concentrations maximales à cette valeur de pH. Selon la valeur du pH de la solution, les

espèces suivantes prédominent :

- [Fe(OH)2]+ entre 4 < pH < 7

- Fe(OH)3 pour pH = 8

- [Fe(OH)4]- lorsque le pH > 8

Il est à signaler également que le fer complexe le sulfate du milieu lorsque le pH est voisin de 2.

Figure I-2: Spéciation des espèces de Fe3+ en fonction du pH à T= 25°C, [Fe3+] = 1Mm [52]

 Influence du rapport des réactifs [H2O2] / [Fe2+]

Le rapport de concentration des réactifs R = [H2O2] / [Fe2+] est un facteur important sur

l’efficacité du processus de la dégradation des polluants organiques dans la réaction de Fenton.

Une augmentation de la concentration en fer, accélère la cinétique de la réaction sans influencer

le rendement, alors qu’une augmentation de la concentration en H2O2 entraîne un accroissement

de l’efficacité de dégradation sans influencer la cinétique [81]. Une croissance de concentration

des deux réactifs peut donc entraîner une dégradation optimale avec une cinétique rapide.

Cependant, un excès de réactifs peut avoir un comportement de facteur limitant car Fe2+ et H2O2



Chapitre I : Synthèse bibliographique

34

peuvent devenir des pièges pour les radicaux hydroxyles et ainsi provoquer une diminution de la

cinétique de dégradation de la matière organique par inhibition de la réaction de Fenton.

 Influence de la température

Peu de travaux ont été menés afin d’évaluer l’influence de la température sur la réaction de

Fenton. Toutefois, l’absence d’influence de ce paramètre a été notée lors de l’oxydation de

l’acide p-hydrobenzoique (gamme de 11 à 41°C). Ceci peut s’expliquer par le fait que l’étape

d’initiation du mécanisme radicalaire ne nécessite qu’une faible énergie d’activation [72,82].

 Les réactions parasites pouvant affecter le réactif de Fenton

En dehors de ces paramètres qui exercent une forte influence sur la réaction de Fenton donc

sur les procédés Fenton, il existe de nombreuses réactions dites parasites qui affectent soit la

concentration des réactifs (H2O2, Fe2+) ou les radicaux hydroxyles en solution. C’est un

ensemble de réactions qui entre en compétition avec la réaction de Fenton pour la défavoriser.

Comme l’oxydation de la matière organique est limitée par la vitesse de formation des radicaux

HO•, toute autre réaction autre que la réaction de Fenton qui consommerait le Fe2+, le H2O2 ou

les HO•, affectent dans le sens négatif, le processus de dégradation de la matière organique.

Principalement, ce sont les réactions de piégeage des radicaux hydroxyles par les réactifs en

excès ; le fer ferreux ou le peroxyde d’hydrogène (Eqs. (I-18), (I-19)).

HO• + Fe2+ → Fe3+ + HO- k = 4x108 M-1s-1 (I-18)

HO• + H2O2 → HO2
• + H2O k = 4x108 M-1s-1 (I-19)

En dehors de ces deux réactions, il peut s’agir aussi de réactions de combinaison entre les

radicaux hydroxyles eux mêmes (dans le cas de fortes concentrations initiales du réactif de

Fenton) donnant du peroxyde d’hydrogène [82].

Les radicaux hydroxyles peuvent aussi réagir avec les ions carbonates, chlorures, sulfates,

phosphates pouvant se trouver en milieu aqueux, mais aussi avec les radicaux hydroperoxydes.

Toutes ces réactions réduisent leur capacité  d’oxydation vis-à-vis des composés organiques

[84,85].

I.2.3.3.1.2. Les procédés d’oxydation avancés de nature physique

 La sonochime

La sonochimie est une technique utilisant les ultrasons pour dégrader des polluants en milieu

aqueux. Lorsque les ondes ultrasonores se propagent dans un milieu aqueux, des mouvements

vibratoires vont se transmettre aux molécules d’eau où ces dernières vont osciller de part et

d’autre de leurs positions d’équilibre. Par conséquent, elles subissent des compressions et des

dépressions. Lorsque la dépression est suffisante, la cohésion entre les molécules du liquide est
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rompue et des bulles de cavitation naissent [86]. Ces dernières se développent au cours des

cycles compression/détente jusqu’à ce qu’elles atteignent une taille critique pour laquelle elles

vont imploser. Des espèces radicalaires très réactives et non spécifiques comme les radicaux

hydroxyles HO• sont générées. De plus, la cavitation acoustique s’accompagne également de

l’émission d’un flash lumineux de haute intensité et de très courte durée de vie [86, 87].

L’application des radiations ultrasons (US) dans le traitement des eaux usées est émergée

comme une nouvelle technologie d’oxydation avancée pour la dégradation d’une grande variété

de substances organiques comme : les composés aromatiques, les colorants et les composés

phénoliques [29,60]. Pour augmenter l’efficacité de la décomposition et pour réduire le temps

nécessaire pour l’élimination des polluants, plusieurs auteurs ont étudié la combinaison des

rayons US avec d’autres oxydants comme O3 et H2O2 [88].

 La radiolyse

L’utilisation des radiations gamma pour éliminer la charge organique des eaux polluées est

parmi les technologies innovantes des procédés d’oxydation avancés. L’utilisation des radiations

gamma avec O3 ou H2O2, séparément ou en combinaison double ou triple, améliore la

dégradation. Pour le cas du système O /γ, les réactions produisant les radicaux hydroxyles sont

produites par un rayonnement de forte énergie (rayon γ) qui est exposé aux solutions à traiter

[69].

I.2.3.3.2. Les principaux POAs photochimiques

I.2.3.3.2.1. Couplage H2O2 / UV

C’est le POA qui permet de produire le plus de radicaux hydroxyles par mole de réactif et est

largement utilisé pour le traitement des eaux [89]. L’irradiation ultraviolette (inférieure à 360

nm), provoque l’excitation de la molécule du peroxyde d’hydrogène qui subit une scission

homolytique entre la liaison O-O qui se résulte par la formation de deux radicaux HO• (réactions

I-20):

H2O2 + hυ → 2HO• (I-20)

Le schéma de réaction basé sur la réaction Haber-Willstätter ((1-21)-(1-23)) est le plus accepté

[90].

HO• + H2O2 → HO2
• + H2O (I-21)

HO2
• + H2O2 → HO• + H2O + O2 (I-22)

HO2
• (ou HO•) + HO2

• → H2O2 (ou H2O) + O2 (I-23)
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La production des radicaux est affectée par les conditions du milieu tel que : la température, le

pH, la concentration en H2O2 et la présence de consommateurs de radicaux (carbonate,

bicarbonate et H2O2 lui-même en forte concentration [91]).

I.2.3.3.2.2. Procédé photo-Fenton

Le couplage de l’irradiation UV avec la réaction de Fenton entre H2O2 (agent oxydant) et Fe2+

(catalyseur), est appelé procédé photo-Fenton. Ce procédé a été étudié ces dernières années afin

d’augmenter l’efficacité du procédé Fenton dans la dégradation de la matière organique en

l’occurrence les colorants textiles [92,93]. L’irradiation UV permet d’améliorer les vitesses

d’oxydation [94-98] où cette amélioration résulte d’une régénération photo-induite du fer ferreux

par réduction du fer ferrique et l’existence de plusieurs voies réactionnelles. Dans les conditions

optimales de pH (pH = 3), l’ion ferrique se trouve en grande partie sous la forme de Fe(OH)2+.

Cette espèce absorbe la lumière UV dans la région 250 < λ < 400 nm nettement mieux que l’ion

Fe3+. La réduction photochimique de Fe(OH)2+ en solution aqueuse, permet d’une part de

produire des radicaux HO• supplémentaires et d’autre part de catalyser la réaction de Fenton par

la régénération de Fe2+.

H2O2 + Fe2+ + H+ → Fe3+ + H2O + HO• (I-24)

Fe3+ + H2O → Fe(OH)2+ + H+ (I-25)

Fe(OH)2+ + hυ → Fe2+ + HO• (I-26)

Parallèlement, une partie H2O2 peut se photolyser pour générer également des HO• dans la

solution :

H2O2 + hυ → 2 HO• (I-27)

L’irradiation UV ne conduit pas seulement à la formation supplémentaire des radicaux HO•

mais aussi au recyclage du catalyseur Fe2+ par réduction de Fe3+. Ce qui entraine l’augmentation

de la production des Fe2+ par conséquent, l’accélération de la réaction.

L’efficacité du traitement photo-Fenton dépend essentiellement des concentrations en ions

Fe2+ et H2O2 et évidemment de l’intensité lumineuse. Plus la concentration en Fe2+ et/ou H2O2

augmente, plus la quantité de HO• produit s’accroit. Par conséquent, le taux de dégradation du

polluent est devient important [99].

Les avantages et les inconvénients des différents systèmes de Fenton homogène sont

récapitulés et présentés dans le Tableau (I-4).
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Tableau I-4 : Avantages et inconvénients des différents systèmes de Fenton homogènes [49].

Système Avantages Inconvénients

Fenton et like-Fenton - Les réactifs sont
disponibles, peu coûteux,
sans danger pour
l'environnement et ne
demandent aucun
équipement spécial.
- Simplicité: de simple mise
en œuvre.
- Les produits finaux de
dégradation (H2O, CO2, ions
minéraux et hydroxydes
ferriques) n'introduisent pas
une pollution
supplémentaire.

- Nécessité d’opérer dans un
milieu à pH avoisinant 3 (une
technique très limitée par la
gamme de pH), c'est-à-dire
un contrôle strict du pH
(2,8<pH<3) pour empêcher
la précipitation des ions Fe2+

et Fe3+ et la formation de
boues ferrugineuses.
- Consommation des
radicaux HO• par des
réactions parasites.
- Utilisation de doses élevées
de réactifs pour oxyder
certaines classes de
composés.

Photo-Fenton et Photo-

like-Fenton

- Usage de doses faibles en

réactifs.

- Une minéralisation plus
rapide et plus poussée et sans
formation de boue.

- L’apport continu d’énergie
externe par utilisation d’une
lampe UV dont sa durée de
vie à prendre en compte.
- Le cycle catalytique Fenton
est retenu par la  formation
de complexes stables de fer
avec des
phosphates ou des anions
d'acides carboxyliques
générés.
- Une technique très limitée
par la gamme de pH, donc, il
y a difficulté d'appliquer le
procédé Fenton homogène in
situ à l'environnement.

I.2.3.3.2.3. Procédé S2O8
2-/UV

Les procédés d'oxydation avancés ont été développés pour dégrader les matières organiques

bioréfractaires dans l'eau potable et les effluents industriels [100]. La photoxydation des

persulfates est un POA récemment utilisé pour la dégradation des polluants organiques. Le

persulfate est normalement disponible sous forme d'un sel associé à l'ammonium, le sodium ou le

potassium. Le persulfate de potassium, aussi connu sous le nom de peroxodisulfate de potassium,
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a été récemment révélé être un désinfectant efficace et / ou un oxydant pour le virus Norwalk, la

fièvre aphteuse et Coronavirus (virus de la famille des coronaviridae, causant de graves

syndrome respiratoire aigu sévère : SRAS). Il a également été rapporté que ce composé est

efficace pour dégrader les polluants organiques dans les eaux usées dangereuses en milieu acide

ou basique par oxydation chimique directe (DCO) où le persulfate est utilisé comme réactif

sacrificielle [101-103].

Le persulfate est un oxydant puissant (E0 = 2,8eV) et relativement stable pendant le stockage et

le traitement [104] et peut générer des radicaux libres de sulfate (SO4
•-) sous une activation de

chaleur de la solution [105-108] ou en irradiant le système avec une lumière UV [101,103,109-

111].

Comme le peroxyde d'hydrogène, l'absorption des photons par S2O8
2- provoque la rupture de la

liaison peroxyde pour donner naissance à deux radicaux anions sulfates:
 4

-2
82 2SOhOS (I-28)

Le radical SO4
•- est un oxydant puissant, et est capable d'oxyder la plupart des composés

organiques. Son potentiel d’oxydoréduction est élevé parmi les espèces les plus oxydantes, et

possède un pouvoir oxydant proche de celui du radical hydroxyle HO• [76]. Ce radical peut

aussi enlever un électron d'une molécule dans H2O pour donner un radical hydroxyle:
  HOHSOOHSO 424 (I-29)

A partir de ces relations, il est clair que les radicaux SO4
•- et HO•, participent au processus

d'oxydation du substrat.

I.2.3.3.2.4. Photocatalyse hétérogène

La photocatalyse hétérogène fait partie des procédés d’oxydation avancés qui se développe

rapidement en sortant des laboratoires et a fait son entrée dans plusieurs secteurs industriels. Elle

est capable de dégrader de nombreux composés organiques sources de pollution tels que : les

colorants, les solvants, les engrais, les pesticides …etc. Cette dégradation peut être totale

(Formation de CO2, H2O et sels minéraux) ou partielle (génération des produits intermédiaires).

La photocatalyse est une technique qui permet de catalyser une réaction chimique grâce à des

espèces électroniquement excitées produites par l’absorption de photons. Dans le cas de la

photocatalyse hétérogène, le catalyseur est un semi-conducteur.

Plusieurs photocatalyseurs ont été testés: TiO2, ZnO, CeO2, BaTiO3, CdS, ZnS…etc. [112], le

TiO2 est le plus étudié, car il présente une stabilité photochimique et une activité
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photocatalytique dans un large domaine de pH. Il a permis la dégradation d’une large gamme de

molécules organiques notamment des colorants [113].

Un système photocatalytique hétérogène est constitué de particules d’un semiconducteur en

contact direct avec un liquide, un dépôt ou un gaz, ce semiconducteur est utilisé soit sous forme

de poudre soit en couche mince déposée sur différents matériaux [114].

La photochimie des semiconducteurs a été initiée par Becquerel en 1839. Il mit en évidence la

formation d’un courant électrique lors de l’irradiation solaire d’une électrode de chlorure

immergée dans une solution d’électrolytes [115]. Un siècle plus tard, les propriétés

photocataytiques du pigment « titane blanc » utilisé dans les peintures ont été observées. En

1972, Fujishima et Honda ont réalisé la première décomposition de l’eau sur des électrodes de

TiO2 [116]. Quatre ans plus tard, Carey et al, réalisèrent la dégradation du biphényle et du

chlorobiphényle en présence de TiO2 [117]. Depuis, de nombreux travaux de recherche ont été

menés dans le domaine de la photocatalyse, essentiellement dans un but de dépollution. Ce

procédé très efficace et largement utilisé pour le traitement des eaux usées [118-121].

I.2.3.3.2.4.1. Principe de la photocatalyse

Le Schéma de la Figure (I-3) correspond au principe de la photocatalyse qui repose sur

l’absorption, par le semiconducteur (exemple TiO2), d’une radiation lumineuse d’énergie

supérieure ou égale à l’énergie de la bande interdite du semi conducteur [122]. Cette absorption

d’énergie provoque le passage d’un électron de la bande de valence vers la bande de conduction,

créant ainsi un déficit électronique ou “ trou positif ” dans la bande de valence. Les trous h+

réagissent alors avec les donneurs d’électrons tels que l’eau, les anions HO- et les produits

organiques RH adsorbés à la surface du semi-conducteur en formant les radicaux HO• et R•.

Les électrons réagissent avec des accepteurs d’électrons comme le dioxygène (O2) pour donner

les radicaux anions superoxydes O2
-•.

L’attaque directe des polluants et la formation de radicaux libres, permet d’initier une

dégradation photocatalytique en présence d’oxygène et d’eau (présent dans l’atmosphère). En

absence d’accepteur et de donneur d’électrons appropriés, la recombinaison électron/trou sera le

phénomène qui peut avoir lieu. L’efficacité du procédé est donc limitée par ce processus de

recombinaison [123].

Il s’agit d’un procédé à large spectre d’application, conduisant dans la plupart des cas à la

minéralisation du polluant par la formation de H2O, CO2 et de sels minéraux.

Dans ce cas la principale réaction de création des paires d’oxydo-réduction est :
 heTiOhiOT -*

22 (h+ = hole ou trou) (I-30)
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Figure I-3: Schéma du principe de la photocatalyse par TiO2 [122].

Le processus photocatalytique peut se résumer en cinq étapes [123] :

1- transfert des molécules du polluant vers la surface du photocatalyseur ;

2- adsorption des molécules du polluant sur la surface du photocatalyseur ;

3- réactions de dégradation photocatalytiques sur la surface de molécules adsorbée ;

4- désorption des produits de dégradation ;

5- éloignement des produits de l’interface du photocatalyseur.

I.2.3.3.2.4.2. Le photocatalyseur TiO2

 Les semi-conducteurs actifs en photocatalyse

En raison de leur résistance à la photocorrosion, les oxydes métalliques possédant une

structure électronique à bande interdite large, sont très utilisés pour la photocatalyse. La stabilité

et la non toxicité sont des critères importants pour le bon choix d’un photocatalyseur. Les

photocatalyseurs les plus étudiés sont TiO2, ZnO et CdS. De même, l’hématite (α-Fe2O3), qui

possède une bande de valence très oxydante (2,2 eV) [124] et une bande de conduction à grand

pouvoir réducteur et ZnO, pourraient être des photocatalyseurs de grand interêt puisqu’ils

présentent de fortes activités dans le visible mais ils souffrent également de photo-corrosion.

Le dioxyde de titane (TiO2) est le semi-conducteur le plus approprié pour la photocatalyse

dans le processus de dépollution et de traitement des eaux, car il est chimiquement et
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biologiquement inerte, facile à produire et à utiliser, peu coûteux et actif d’un point de vue

photocatalytique [122].

 Les propriétés physico-chimiques du TiO2

Le TiO2 est utilisé pour de nombreuses applications. Il est le pigment blanc le plus largement

utilisé en raison de sa brillance et aussi grâce à son indice de réfraction élevé (2,48 à 2,89).

Environ 4 millions de tonnes de TiO2 sont consommées chaque année dans le monde entier. Les

Pigments TiO2 sont utilisés dans les peintures, les revêtements, les plastiques, les papiers, les

aliments (E171), les médicaments, les cosmétiques et les dentifrices. Pour des raisons évidentes,

le type de TiO2 qui est utilisé comme pigment est différent de celui utilisé en photocatalyse. La

photoactivité du bioxyde de titane conduit à la décomposition des molécules organiques qui

viennent à sa surface. Ce phénomène peut être un problème, car les peintures contiennent des

molécules qui peuvent être dégradées par l’action photocatalytique. Dans d’autres cas, la

photoactivité du TiO2 joue un rôle positif : par exemple le TiO2 est utilisé dans la production de

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

à la prévention de la formation d’odeurs.

Le dioxyde de titane possède trois formes cristallines : rutile, anatase et brookite. Il est présent

dans la nature combiné à d’autres oxydes sous une forme rhomboédrique, la brookite, difficile à

synthétiser en laboratoire et peu abondante et sous deux formes tétragonales : le rutile et

l’anatase qui est une forme métastable. La transformation d’une phase à l’autre se fait à 600°C.

L’anatase est la plus photo-active des trois formes.

Les structures anatase et rutile sont formées d’octaèdres de TiO6 et d’un cation de Ti4+ situé

au centre d’un octaèdre de six atomes d’oxygène (Figure I-4). Les cristaux ne diffèrent que par

l’arrangement des octaèdres et de leurs distorsions.

Dans la forme anatase, chaque octaèdre est en contact avec huit autres octaèdres alors que

dans la forme rutile, un octaèdre possède dix voisins. Les distances Ti -Ti sont plus grandes dans

la forme anatase que dans la forme rutile alors que les distances Ti - O sont plus grandes dans la

forme rutile que dans la structure anatase [125]. L’anatase est moins dense que le rutile. Ce sont

ces différences de structure qui entraînent des différences de propriétés entre les deux formes. En

effet, le rutile comparativement à l’anastase, à plus de mal à adsorber l’oxygène. Ainsi, le

piégeage des électrons est moins efficace, le nombre de recombinaisons électron-trou augmente

et par conséquent l’efficacité photocatalytique du rutile est  plus faible que celle de l’anatase

[126].
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Le dioxyde de titane Degussa P25 est devenu un photocatalyseur standard dans les

applications environnementales [127-129]. Il est produit à haute température (> 1200°C) par

hydrolyse de TiCl4 en présence d’hydrogène et d’oxygène. Le TiO2 ainsi formé, est traité à l’état

de vapeur afin d’éliminer le HCl formé. Ce semiconducteur Degussa P25 pris comme modèle,

est un mélange de 80% d’anatase et 20% de rutile [130-133] et possède une surface spécifique de

50 ± 15 m2.g-1 et un diamètre de particule de 25 – 35 nm et où la pureté du TiO2 résultant est de

99,5 %.

Le TiO2 absorbe à des longueurs d’onde inférieures à 385 et 410 nm respectivement pour

les formes anatase et rutile.

Figure I-4: Schéma de mailles de TiO2 sous ses formes anatase et rutile

 Adsorption des polluants

Le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood est le plus souvent utilisé pour la

modélisation du phénomène d’adsorption des polluants sur le photocatalyseur [134]. La

constante d’adsorption et la concentration des polluants entrent en jeu.

Dans ce modèle, le recouvrement de la surface (θ) est relié à la concentration initiale en

polluant (C0) et à sa constante d’adsorption selon l’équation ci-dessous :

 00 K.C1 /CK.  (I-31)

Si l’adsorption obéit au modèle défini ci-dessus, l’étape limitante du système est la

transformation chimique du polluant sur le site actif situé à la surface du photocatalyseur.

La vitesse de disparition du polluant est donc déterminée par l’équation :
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 000 K.C1 /)C(K..k.kdt/dCr  (I-32)

Avec (k) : constante de vitesse de la transformation chimique au niveau du site actif.

I.2.3.3.2.4.3. Influence des paramètres physico-chimiques sur la réaction photocatalytique

L’activité des réactions du processus photocatalytique, dépend des paramètres liés à la

structure initiale de la surface du TiO2 et aux paramètres physico-chimiques relatifs aux

conditions expérimentales tel que : la concentration initiale du colorant, le pH de la solution,

l’intensité du flux lumineux, la masse du catalyseur, la présence des sels inorganiques, ….etc.

Dans ce paragraphe, nous présentons brièvement les principaux effets de chaque paramètre sur

les réactions photocatalytiques.

 Effet de la surface (taux de recouvrement de la surface du TiO2 par l’eau ou les

radicaux hydroxyles)

En photocatalyse l’hydroxylation de la surface de TiO2 est un paramètre important [135].

Lorsque le TiO2 est exposés à une solution aqueuse, les molécules d’eau sont adsorbées sous

forme dissociées ou moléculaires sur la surface du semi conducteur TiO2. Les groupes

hydroxyles de surface peuvent jouer le rôle de site d’adsorption pour les molécules qui ont

tendance à former des liaisons hydrogène. Dans le cas des solutions aqueuses, les fortes

interactions de l’eau avec le solide font que les molécules d’eau proche de la surface sont mieux

orientées que celles au sein de la solution [136]. Ces effets d’organisation semblent s’étendre sur

plusieurs couches d’eau en direction au sein du liquide. Il faut prendre en considération la

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

transfert des molécules organiques du sein de la solution vers la surface du catalyseur. Bien que

les radicaux HO• soient formés sur la surface, ils peuvent, en solution aqueuse, se désorber et

agir au niveau des premières couches d’eau adsorbées comme il a été suggéré par plusieurs

auteurs [137-139]. Aussi la surface spécifique, la taille des particules, la porosité sont des

paramètres qui influent sur l’activité catalytique.

 Influence de la concentration initiale de colorants

L’effet de la variation de la concentration initiale de colorants sur la décoloration et la

dégradation photocatalytique a été étudié par plusieurs chercheurs comme : M. Murugandham et

al (Dégradation photocatalytique du réactif Orange 4 et du réactif Jaune 14 par le processus

UV/TiO2) [140,141], C.M. So et al. (Dégradation du colorant azoïque le Rouge procion MX- 5B

par oxydation catalytique UV/TiO2) [142], N. Sobama et al. (Dégradation photocatalytique du

réactif Rouge acide 18 en présence de UV/ZnO) [143], A. Aguedache et al. (Dégradation du

Réactif Noir Rémazol 5 et du réactif jaune 145 en présence TiO2/UV [144] et A. Akyol et al.
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(Dégradation photocatalytique du réactif rouge Rémazol R en présence de UV/ZnO ) [145]. Ces

auteurs rapportent dans leurs travaux de recherche que la vitesse ou le taux de dégradation des

colorants, augmente avec l’accroissement de la concentration initiale jusqu'à un certain niveau de

concentration. Au delà de ce niveau, cet accroissement de la concentration, entraîne la

diminution de la vitesse ou du taux de dégradation [146]. Plusieurs hypothèses sont suggérées

pour expliquer cette diminution d’efficacité à forte concentration en colorant :

- à des concentrations élevées en colorant, la génération des radicaux HO• à la surface de

catalyseur est réduite car les sites actifs sont couverts par les ions de colorant (la diminution des

sites actifs).

- à une concentration élevée en colorant, une quantité importante d’UV peut être absorbée par

les molécules du colorant plutôt que par les particules de TiO2 (la diminution de la quantité de

photons disponibles pour le catalyseur) ce qui réduit l’efficacité de la réaction catalytique du fait

que les concentrations de HO• et de O2
•- ont diminué [147].

 Influence du flux lumineux (l’intensité lumineuse)

Plusieurs chercheurs ont étudiés l’influence de l’intensité du flux lumineux sur la dégradation

de colorants [140,141,145,148]. Les résultats obtenus dans ces travaux, montrent une

augmentation de la vitesse de dégradation des colorants avec l’augmentation de l’intensité de la

radiation UV. Lorsque l’intensité lumineuse augmente, le catalyseur absorbe plus de photons

produisant plus de paires électron-trous sur la surface du catalyseur, et donc plus de radicaux

hydroxyles entraînant l’accroissement de la vitesse de dégradation.

J. C. Oliveira et al [149], et Kormann et al [150], rapportent que :

- pour des intensités de radiation faibles, la vitesse croit linéairement avec l’augmentation de

l’intensité de radiation.

- pour des intensités de radiation intermédiaires la vitesse dépend de la racine carré du flux

photonique,

- pour de hautes intensités de radiation, la vitesse est indépendante du paramètre intensité

lumineuse. Ces variations, sont attribuées à la recombinaison des paires « électron-trou »

photogénérés sous différentes intensités de radiation.

 Influence du pH

Le pH initial de la solution joue un rôle important dans la modification de la surface de TiO2

et sur les interactions qui peuvent se développer entre les molécules adsorbées et la surface

adsorbante. L’influence de ce paramètre sur l’adsorption et la dégradation de colorants à fait

l’objet de plusieurs étude [140,145] tels que :
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- la charge des molécules de colorant portant des groupements fonctionnels ionisables

(sulfonates, amines, etc.) dépend du pH du milieu. Le pH peut alors influencer l’adsorption des

molécules de colorants sur la surface de TiO2, et modifier l’efficacité du procédé

photocatalytique [151]. Les effets du pH peuvent également modifier les activités redox et les

caractéristiques d’adsorption du colorant [152,146].

- l’état électrique de la surface du catalyseur TiO2 est défini par le pH. Le point de charge

Zéro (noté PZC) du TiO2 est à pH 6,5 [144,153]. Ainsi la surface de TiO2 est chargée

positivement dans les milieux de pH <6,5, tandis qu’elle est négativement chargée sous

conditions alcalines (pH>6,5). L’état d’ionisation de la surface de TiO2 est décrit par les

réactions suivantes :

pH < pHpzc
  2TiOHHOHTi (III-33)

pH  pHpzc OHTiOOHOHTi 2  (III-34)

Les radicaux hydroxyles HO• peuvent être formés par la réaction entre les ions hydroxydes et

les trous positifs comme il est indiqué dans l’équation (III-35). Certaines publications [154,127]

mentionnent que les espèces actives varient suivant le pH : Les trous positifs sont considérés

comme des espèces oxydantes majeures à pH faible, alors que les radicaux HO• sont considérés

comme des espèces prédominantes à pH neutre ou élevé [126,155]. Il est également suggéré que

dans les conditions alcalines, les radicaux HO• sont plus faciles à produire par oxydation des ions

hydroxydes disponibles sur la surface de TiO2 ainsi l’efficacité du processus photocatalytique

serait augmentée [156-158].

(III-35)

Des résultats semblables sont rapportés dans la dégradation photocatalytique des colorants

acides azoïques et des colorants azoïques contenant le cycle triazinique [159,160].Cependant,

plusieurs autres travaux [151,157,161,162], mettent en évidence une amélioration de l’efficacité

du procédé photocatalytique en milieu acide lorsque le colorant est anionique suggérant que les

interactions coulombiennes entre la charge de surface de TiO2 (TiOH2
+ à pH acide) et la charge

négative du colorant, favorise la dégradation à pH acide. A pH basique, leur adsorption

négligeable, diminue ainsi leur dégradabilité.

I. Poulios et al [163], W.Z. Tang et al [164] observent pour certains colorants azoïques un pH

optimum de dégradation situé au alentour d’un pH de 6-7.

Davis et al [165] suggère également qu’à pH basique, les radicaux hydroxyles peuvent être

rapidement neutralisés.

  HOhOH BV
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L’effet inhibiteur semble être prononcé davantage dans la gamme alcaline (pH=11-13). A pH

élevé les radicaux hydroxyles sont rapidement neutralisés est ils n’ont pas l’occasion de réagir

avec les colorants [165].

L’interprétation de l’effet du pH sur l’efficacité du processus de la photodégradation des

colorants est une tache très difficile en raison de ses rôles multiples [147].

 Influence de la masse du photocatalyseur

La vitesse initiale d’une réaction photocatalytique est trouvée directement proportionnelle à la

masse du catalyseur. Ceci indique que la photocatalyse est un vrai processus de catalyse

hétérogène. Néanmoins, au-delà d’une certaine valeur, la vitesse de la réaction devient constante

et indépendante de la masse du photocatalyseur. Cette valeur limite est tributaire de la géométrie

et les conditions de travail du photoréacteur. Elle correspond à la quantité maximale de TiO2

pour laquelle toutes les particules, autrement dit toute la surface exposée, sont totalement

illuminées. Pour des quantités plus importantes de catalyseur, un effet d’écrantage des particules

entre elles survient, ce qui masque une bonne partie de la surface photosensible. La masse

optimale du catalyseur devrait être choisie de sorte à éviter l’excès de catalyseur et d’assurer une

absorption totale des photons [166,167].
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Dans ce chapitre nous présentons les matériels et méthodes de l’ensemble de POAs étudiés. Les

réacteurs et protocoles expérimentaux utilisés pour chaque POA sont décrits ainsi que les

méthodes analytiques utilisées.

II.1. Produits et réactifs chimiques

II.1.1. Polluant modèle

Les deux colorants étudiés appartiennent à la grande famille des colorants utilisés dans divers

domaines (textile, biologie…). Ce sont le jaune d’alizarine et le cristal violet.

 Jaune  d’alizarine (JA)

Le jaune d'alizarine  est un colorant appelé aussi Chrome Orangé, Mordant Orange 1 ou acide

p-nitrobenzène-azosalicylique), Il appartient à la famille des azoïques, utilisé comme indicateur

de pH, comme colorant organique dans l'industrie et comme colorant cytoplasmique. Le jaune

d'alizarine peut être synthétisé à partir de la para-nitroaniline (comme la plupart des colorants

azoïques) et de l'acide salicylique. Ce substrat a pour formule moléculaire brute C13H8N3NaO5

où sa structure chimique développée est montrée dans le Tableau (II-1).

 Cristal violet (CV)

Le cristal violet est un colorant cationique, il appartient à la famille des triphénylméthanes,

utilisé en microbiologie : dans la coloration de Gram et dans certains milieux sélectifs (par

exemple dans la gélose de Drigalski comme inhibiteur des bactéries à Gram positif) et utilisé

aussi comme un indicateur coloré de pH. Sa formule moléculaire brute est C25H30N3Cl et sa

structure chimique développée est montrée dans le Tableau (II-1). Ce colorant est nocif pour les

organismes aquatiques, peut entraîner des effets néfastes à long terme pour l'environnement

aquatique et présente une toxicité est aigue.

II.1.1.1. Choix du composé modèle

Le choix du composé organique (colorant) modèle a été guidé par les critères suivants :

- Très faible dégradation par photolyse

- Solubilité dans l’eau

- Analyse aisée par UV-visible

II.1.1.2. Propriétés physico-chimiques de molécules de l’étude

Les quelques caractéristiques physico-chimiques des colorants étudiés sont rassemblées dans le

Tableau (II-1) suivant :
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Tableau II-1 : Structure et principales caractéristiques physico-chimiques du JA et CV.

Colorant Jaune d’alizarine Cristal violet

Structure chimique

O-

O

N

OH

OH

N

N+
O

N

CH3 CH3

CH3

CH3 CH3

CH3
N

N+
Cl
-

Apparence Poudre rouge-marron Poudre verte foncée

(Lorsqu'il est dissous dans

l'eau, le colorant a une

couleur violet)

Masse molaire (g/mol) 309,21 407.99

Solubilité dans l’eau Elevée Elevée (4 g/l à 25 °C)

pKa environ 11 1,8

T° de fusion - 205-215°C

II.1.2. Réactifs et solvants utilisés

Les expériences réalisées dans cette étude, dans diverses conditions ont nécessité les réactifs de

qualités analytiques suivantes :

 Peroxyde d’hydrogène (H2O2, 30%), Labosi

 Persulfate de sodium (Na2S2O8, 99%), Prolabo

 Acétone (C3H6O, 98.78%), Biochem-Chemopharm

 Acide chloridrique (HCl, 37%), Merck

 Hydroxyde de sodium (NaOH, > 97%), Prolabo

 Chlorure de sodium (NaCl, 99,5 %), Labosi

 Sulfate de sodium (Na2SO4, 99%), Prolabo

 Carbonate de sodium (Na2CO3, 99%), Labosi

 Bicarbonate de sodium (NaHCO3, 99%), Prolabo

 Nitrate de sodium (NaNO3, 99%), Prolabo

 Sel de Mohr [ (NH4)2Fe(SO4)2.6H2O, 99%)], Labosi

 Tertiobutanol (C4H9OH, 99 %), Prolabo

 Isopropanol (C3H7OH)

 Ethanol (C2H5OH, 99 %), Prolabo
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Acide sulfurique (H2SO4, 97 %), VWR Prolabo Chemicols

 Pour la mesure de la DCO

 Sulfate de mercure (HgSO4, 99%),  Biochem (Chemopharma)

 Sulfate d’argent (Ag2SO4) Sigma Aldrich

 Dichromate de potassium 100 % (K2Cr2O7,100%), Prolabo

II.1.3. Semiconducteurs

Les semicoducteurs utilisés dans ce travail, sont les plus étudiés et connus en photocatalyse, à

savoir :

 Le dioxyde de titane TiO2 Millenium (Degussa P25, PC500, PC105, PC100, PC50, ces

ceux de la famille de Tiona)

 L’oxyde de zinc (ZnO).

 L’oxyde de zinc dopé (ZnO-Bi2O3)

II.2. Procédures expérimentales

II.2.1. Préparation des solutions aqueuse des colorants

Des quantités de la poudre du colorant sont pesées et diluées dans l’eau ultra pure obtenue grâce

à un appareil milli-Q, dans une fiole jaugée, de volume relatif à la concentration qu’on désire

préparer. Cette préparation est suivie d’une homogénéisation sur une plaque à agitation

magnétique, tout en évitant le contact avec la lumière du jour.

II.2.2. Processus de POAs en phase homogène

Le mode opératoire est simple et comporte les étapes suivantes :

- préparation des solutions mères concentrées du colorant et d’oxydant

- ajout d’une certaine concentration  de la solution de l’oxydant a un certain volume de la

solution aqueuse du colorant de façon à compléter un volume global de 50 ml.

- introduction des solutions obtenues (50 ml), dans les réacteurs des différents dispositifs

d'irradiation.

- irradiation continue des ces solutions à 254 nm et à 365 nm (polychromatique).

- prélèvements effectués aux différents temps de réaction à l’aide d’une pipette à piston, sans

passage par l’étape de filtration (milieu homogène).

- analyse par spectrophotométrie UV/visible.

Dans le cas de la photolyse directe, le même mode opératoire à été suivi et dont la solution

aqueuse de chaque colorant est irradiée par une lampe UV pour une longueur d’onde donnée.

Le nettoyage de toute la verrerie, a été réalisé par l’acide sulfurique ou l’acide nitrique concentré

suivi d’un rinçage abondant à l’eau distillée.
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Les résultats expérimentaux obtenus dans cette recherche ont été recommencés plusieurs fois

afin de s’assurer de leur reproductibilité.

II.2.3. Processus de POAs en phase hétérogène

En photocatalyse, le mode opératoire comporte les étapes suivantes comme :

- la préparation des solutions en colorants à partir d’une solution mère concentrée.

- l’introduction du catalyseur (TiO2) sous forme de poudre dans le réacteur contenant de la

solution du colorant.

- l’agitation de la suspension pendant 30minutes à l’obscurité pour atteindre l’équilibre du

colorant sur le semiconducteur TiO2(ZnO).

- les prélèvements effectués aux temps de réactions voulus à l’aide de seringues munies de filtres

Millipore (0,45 mm) qui permettent la séparation des phases solides et liquides.

- l’analyse du filtrat pour spectrophotomètre UV/ visible.

La durée totale de la dégradation photocatalytique est fonction de la molécule à dégrader et du

réacteur utilisé.

II.2.4. Processus d’adsorption

L’étude de l’adsorption de deux colorants sur le catalyseur a été réalisée dans un réacteur de

250 ml muni d’un agitateur magnétique assurant à la solution une agitation parfaite et constante,

sa température est maintenue constante par un bain thermostaté lequel fonctionne par une

circulation d’eau grâce à la double enveloppe du réacteur.

La solution aqueuse du colorant (V= 200 ml) à une concentration donnée, est introduite dans

le réacteur qui contient aussi une masse donnée de catalyseur sous forme de poudre blanche. Ce

catalyseur est soit TiO2 soit ZnO.

Des que débute la cinétique d'adsorption (t = 0 min), un prélèvement est aussitôt effectué.

Cette opération est suivie par d’autres prélèvements d’échantillons à l’aide d’une seringue et à

différents temps de réaction. Ces échantillons contenant de la poudre du catalyseur  sont filtrés

par des filtres Millipores de 0,45 µm. Les concentrations en colorant sont analysés par

spectrométrie UV-Visible.

II.3. Dispositif d’irradiation

II.3.1. Irradiation monochromatique à 254 nm

Les irradiations à 254 nm, ont été réalisées dans une enceinte cylindrique comprenant un

réacteur en quartz de diamètre égal à 2,5 cm est placé au centre et de trois lampes UV

germicides, à vapeur de mercure basse pression, émettant principalement un rayonnement

monochromatique à 254 nm (plus de 80% de la puissance rayonnante), mesuré à l’aide d’un
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radiomètre de type VLX 3W. Le réacteur et les lampes sont placés dans le sens vertical du

cylindre (Figure II-1). Le refroidissement est assuré par un ventilateur. Le spectre d’émission de

cette lampe est présenté sur la Figure (II-2).

1-
2 - Lampes UV 30 W
3 -
4 – Réacteur en quartz
5 -Ventilateur
6 - Support

Figure II-1 : Dispositif d’irradiation à 254nm
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Figure II-2 : Spectre d’émission d’une lampe émettant à 253,7 nm
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II.3.2. Irradiation polychromatique (300 nm < λirr < 450 nm)

Ce système d’irradiation, utilisé en photocatalyse, est constitué d’un tube fluorescent « Philips

TLAD 15 W/05 » placé à l’endroit de l’un des deux axes focaux d’un cylindre métallique à base

elliptique (Figure II-3). Le réacteur en pyrex à double enveloppe permettant une circulation

d’eau, est placée selon l’autre axe focal. Ce réacteur doit répondre à deux impératifs : éviter la

perte du réactif par évaporation d’une part, et permettre le renouvellement en oxygène d’autre

part. L’homogénéité du milieu est assurée par une agitation magnétique. Le spectre d’émission

de cette lampe présente un maximum vers 365 nm et une largeur de bande à mi-hauteur de 50

nm (Figure II-4).

1

23

4

5 5 1- Lampe

2- Cylindre à base elliptique

3- Réacteur en Pyrex (d’environ 40 ml de

volume)

4- Agitateur

5- Robinet de remplissage

Figure II-3 : Dispositif d’irradiation à 300 nm < λirr < 450 nm

Figure II-4 : Spectre d’émission à 300 nm < λirr < 450 nm
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II.3.3. Irradiation en lumière solaire

Les irradiations solaires ont été réalisées à Constantine dans une station solaire du laboratoire

LSTE pendant des journées ensoleillées dans des réacteurs cylindriques en Pyrex posés

verticalement.

II.4. Méthodes et appareillage d’analyses

II.4.1. pH –mètre

Le mesure de pH des solutions  a été effectuées à l’aide d’un  pH mètre de laboratoire de type

(HANNA, HI 8521). L’étalonnage de l’appareil a été effectué à l’aide de solutions tampons

commerciales pH = 4, pH = 7 et pH = 10. Le pH a été ajusté à différentes valeurs, pour le milieu

acide ou basique en utilisant l’acide chlorhydrique ou l’acide sulfurique et la soude.

II.4.2. Radiomètre

Les flux lumineux émis par la lumière solaire et les lampes équipant les différents réacteurs

ont été mesurés par un radiomètre (VLX 3 W) équipé de différentes sondes permettant de

mesurer l’intensité lumineuse à différentes longueurs d’ondes. Deux sondes sont disponibles au

laboratoire et permettent de mesurer les longueurs d’ondes correspondant au maximum

d’intensité des différents types de lampes :

- 254 nm pour les lampes UV-C

- 365 nm pour les lampes UV-A

La mesure du flux émis a été de l’ordre de 0,04 MW/cm2 pour 254 nm et 0,791 MW/cm2 pour

365 nm.

II.4.3. Méthode d’analyse

Les deux méthodes d’analyse utilisées dans ce travail sont la spectrophotométrie UV- visible,

pour le suivi de la dégradation et la demande chimique en oxygène (DCO) pour celui de la

minéralisation totale de la solution aqueuse des deux colorants.

II.4.3.1. Spectroscopie d’absorption UV-Visible

La spectrophotométrie est une méthode analytique quantitative qui consiste à mesurer

l'absorbance ou la densité optique d'une substance chimique donnée en solution et déterminer la

concentration d’un soluté dans une solution. Plus cette espèce est concentrée plus elle absorbe la

lumière dans les limites de la proportionnalité énoncées par la loi de BEER-LAMBERT:

 Lorsqu'une substance absorbe de la lumière dans le domaine de l'ultra-violet et du

visible, l'énergie absorbée provoque des perturbations dans la structure électronique des atomes,

ions ou molécules. Un ou plusieurs électrons utilisent cette énergie pour sauter d'un niveau de
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basse énergie à un niveau de plus haute énergie. Ces transitions électroniques se font dans le

domaine du visible, de 400 à 800 nm et de l'ultra-violet entre 200 et 350 nm.

 Un milieu homogène traversé par de la lumière, absorbe une partie de celle-ci ; les

différentes radiations constituant le faisceau incident sont différemment absorbées suivant leur

longueur d'onde et les radiations transmises sont alors caractéristiques du milieu.

 Soit un rayon lumineux monochromatique de longueur d'onde λ traversant un milieu

homogène de l'épaisseur I du milieu absorbant est donné par la loi de Lambert :

I
0IlogA  (II.1)

I0 : intensité initiale de la lumière traversée.

I : intensité de la lumière transmise

A : absorbance

L’intensité des radiations transmises est donnée par la loi de Beer - Lambert :

Aλ = ɛλ .l. C (II.2)

Aλ : L’absorbance de la solution a la longueur d’onde

C : La concentration de l’espèce absorbante (concentration de la solution) en (mol.l-1)

l : Le trajet optique ou la longueur de l’échantillon en (cm)

ɛλ : Le coefficient d'extinction molaire (l.mol-1.cm-1). C'est une grandeur intrinsèque d'un

composé dans des conditions données où ε dépend de la longueur d’onde utilisée, de la

température et aussi de la nature du solvant.

L’analyse de nos échantillons a été effectuée avec un spectrophotomètre UV/Visible de type

"EVOLUTION 201" piloté par un ordinateur informatisé. L’acquisition des spectres UV/Visible

est effectuée grâce au logiciel "Thermo INSIGHT", ce logiciel nous permet de mémoriser et

traiter les spectres. Les mesures ont été réalisées dans des cuves en quartz avec un trajet optique

de 1 cm.

II.4.3.2. Demande chimique en oxygène (DCO)

 Principe

La demande chimique en oxygène ou DCO constitue l’une des principales méthodes de

détermination de la pollution organique globale d’une eau résiduaire ou naturelle et correspond à

la consommation d’oxygène nécessaire à l’oxydation complète de la matière organique. Elle est

exprimée en gramme d’oxygène par litre d’échantillon.

Son principe repose sur l’oxydation à chaud en milieu sulfochromique concentré des matières

organiques de l’échantillon et sur le dosage du chrome hexavalent résiduel.
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L’intérêt de la DCO réside dans la facilité de mise en œuvre de la méthode, dans sa

normalisation (AFNOR T90-101) et surtout dans l’échec relatif des méthodes instrumentales de

substitution comme la Demande Totale en Oxygène et le Carbone Organique Total.

La détermination de la DCO est effectuée par la méthode de dichromate de potassium. Le

principe de cette méthode est basé sur une oxydation des matières réductrices par un excès de

dichromate de potassium en milieu acide (H2SO4), en présence du sulfate d’argent comme

catalyseur, du sulfate de mercure comme complexant des chlorures.

 Mesure de la DCO théorique des deux colorants traités :

- Pour le JA:

C13H8N3NaO5 + 33/2 O2 → 13 CO2 + 3 NO3
- + Na+ + 2 H++ 3 H2O

1 mole du JA → 16,5 mole d’O2

C=50mg/l → DCO the

DCO the=0.825 g/l= 2,668 x 10-3 mol/l

DCO the= (2,668x10-3) x 32 =0.08538 g /l

DCO the= 85,38 mg / l

-Pour le CV:

C25N3H30Cl + 72/2 O2 → 25 CO2 + 3 NO3
- + Cl- + 13 H2O + 4H+

1 mole du CV → 36 mole d’O2

C = 6 mg/l → DCO the

DCO the = 0.216 g/l= 5, 2943 x 10-4 mol/l

DCOthe = (5, 32943 x 10-4) x 32 =0.01694 g /l

DCO the = 16,94 mg/l; ( DCOthe (10ppm) = 28,23 mg/l)

D’après les valeurs de la DCOthéoriques, nous avons appliqué la méthode 5-150 mg/l.

 Protocole d’analyse (méthode 5-150 mg/l)

Introduire des tubes bien nettoyés et séchés dans une étuve (pour enlever toute trace

d’humidité). Mettre alors dans chaqu’un d’eux :

- 3 ml de la solution acide (0,66 g de sulfate d’argent cristallisé dans 100 ml d’acide sulfurique

concentré).

- 0,1g  de sulfate de mercure.

- 2 ml d’échantillon prélevé de chacune des solutions colorées préparées préalablement (ou d’eau

distille pour le blanc).

- 1 ml de dichromate de potassium (8,33×10-3 M).
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Après fermeture hermétique et homogénéisation, placer les tubes dans un bloc chauffant de

modèle WTW.CR3200 pendant 2h à 148°C.

Mesurer l’absorbance correspondante à chaque solution du colorant préparée ci-dessus  par

spectrophotométrie UV-visible pour une longueur d’onde de 440 nm, relative à la longueur

d’onde d’absorption maximale du dichromate de potassium.

La droite d’étalonnage, représentant la DCO, en fonction de l’absorbance est représentée sur la

Figure (II-5).
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Figure II-5 : Courbe d’étalonnage obtenu par mesure de la DCO



Résultats
et

Discussion



Résultats relatifs au processus
d’élimination des deux

colorants  en milieu
homogène



Chapitre III : Résultats et discussion

70

Le chapitre III présente les résultats relatifs au processus de l’élimination des deux colorants (le

JA et le CV) en milieu homogène et hétérogène par différentes méthodes photochimiques tel

que :la photolyse directe UV à 254nm et à 365nm, acétone/UV et les procédés d’oxydation

avancés tels que :H2O2/UV, S2O8
2/UV, S2O8

2/chaleur, Fe+2/H2O2, Fe+2/H2O2/UV, Fe+3//H2O2,

Fe+3//H2O2/UV, TiO2/UV, ZnOcommercial/UV, ZnOpur/UV et ZnO-Bi2O3/UV.

Au cours de cette étude, nous avons également montré l’influence de quelques facteurs sur les

procédés utilisés.

III.1. Etude spectrale du JA et le CV. Influence du pH

III.1.1. Spectre d’absorption UV-visible du Jaune d’Alizarine

Le spectre du jaune d’alizarine (JA (50 ppm)) à pH naturel (5,6), présente deux bandes

caractéristiques situées respectivement à 257 nm (= 19537 l. mol-1. cm-1) et à 428 nm (région

visible, =3735 l.mol-1.cm-1) caractérisant la fonction anthraquinone du colorant.

L’étude d’influence de pH n’a montré aucun effet de ce paramètre en  milieu acide (pH =1,7)

où nous n’avons observé aucun changement sur la couleur ou les positions des bandes. Par

contre à pH  basique (pH =11,5), nous avons observé un changement de couleur de la solution où

celle-ci vire du jaune au rose violacé. De plus, nous avons constaté un élargissement de la bande

la plus intense (λ=428 nm), une apparition d’une nouvelle bande (λ=334nm) et une augmentation

relativement importante du coefficient d’absorption. (=6875l.mol-1.cm-1) (Figure (III-1)).

Figure. III-1 : Spectre UV-Visible du Jaune d’Alizarine. Influence du pH.
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III.1.2. Spectre d’absorption UV-visible du Cristal Violet

Le spectre UV-Visible du CV (10-5 M) en milieu dilué et à pH naturel (5,8) montre

l’existence de 4 bandes d’absorption d’intensité variable et localisées respectivement à 208 nm

(ε =53600 l mol-1 cm-1), à 248 nm (ε =18600 l mol-1 cm-1), à 304 nm (ε =22200 mol-1 cm-1) et à

592 nm (ε =99000 l mol-1 cm-1).

Le pH  influe sur le comportement du CV en milieu acide (pH =2,4) où nous avons remarqué

un changement de couleur de la solution virant du violet au bleu violacé, un élargissement de la

bande la plus intense (λ=592nm) et une diminution relativement importante du coefficient

d’absorption. (=90000 l. mol-1 .cm-1).Par contre en milieu basique (pH =10), nous n’avons

observé aucun changement sur la couleur ou les positions des bandes (Figure (III-2)).
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Figure III-2 : Spectre UV-Visible du Cristal Violet. Influence du pH.

III.2. Phototransformation du JA et du CV en lumière artificielle et solaire en milieu

homogène

III.2.1. Photolyse directe du JA à 254 nm en lumière artificielle

III.2.1.1. Influence de la concentration initiale du JA

La photolyse directe à 254 nm a été effectuée en réacteur statique tubulaire, sans agitation et

sous éclairage externe par une lampe germicide émettant un flux photonique incident (I0=1.66

10-7 Einstein.S-1) [1]. La Figure (III-3) montre l’évolution cinétique du processus de

décoloration du colorant pour différentes concentrations (30ppm, 40ppm et 50ppm) en fonction

du temps d’irradiation. Les résultats obtenus, permettent de déduire que celui-ci devient très

difficilement photolysable lorsque les doses en substrat augmentent. En effet, après 240 minutes

d’irradiation, nous avons obtenu des abattements de l’ordre de 4,5 % (50ppm), de 5,43 %
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(40ppm) et de 6,1 % (30ppm). Cela peut être attribué à la taille des molécules présentes dans la

solution, empêchant l'exposition de certaine d'entre elles à des photons et également à l'absence

d'oxydants puissants (par exemple HO•) qui peuvent détruire les molécules [2]. Ce fait est lié

également au très faible rendement quantique du substrat (c'est-à-dire absorption négligeable par

le substrat).
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Figure III-3 : Photolyse du Jaune d’alizarine à 254 nm
Influence de la concentration du Jaune d’alizarine en fonction du temps.

III.2.1.2. Influence du flux lumineux

Notre dispositif expérimental consiste en une enceinte d’irradiation pouvant adapter une,

deux ou trois lampes comme sources lumineuses externes. Cette caractéristique a été

exploitée pour examiner l’effet de l’intensité du flux photonique incident (I0) sur la

décoloration du JA (50ppm). Pour cela, on a procédé à l’irradiation de ce colorant d’abord par

une lampe puis par deux et finalement par trois lampes simultanément.

En se reportant à la Figure (III-4), nous voyons bien que l’accroissement de l’intensité

lumineuse permet une augmentation du taux d’élimination de ce colorant. Ce résultat était

attendu car cette augmentation est synonyme d’un apport plus important du nombre de photons

incidents et donc d’une dégradation plus rapide du JA (Tableau III-1). Cependant, nous

constatons quand même que celle-ci n’a pas été conséquente.
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Figure III-4 : Influence du flux lumineux sur la dégradation du JA (50ppm)

par photolyse directe à 254 nm.

Tableau III-1 : Taux de la décoloration de JA pour  différentes intensités du flux photoniques

incidents.

Flux photonique Taux de décoloration (%)

1 lampe 4,5

2 lampes 11,66

3lampes 24,40

III.2.1.3. Influence de la longueur d’onde d’irradiation

Une solution du JA (50ppm) et à pH naturel a été irradiée avec différents systèmes

d’irradiation (lumière artificielle). La Figure (III-5) montre que le processus de l’élimination à

254nm ,310nm et 365nm (polychromatique) a été pratiquement négligeable. Ce qui pourrait être

attribué à une très faible absorption du flux photonique incident par le colorant. La petite

différence de réactivité du JA vis à vis de ces différentes sources de lumière s’explique

essentiellement par les différences d’absorptivité, de l’intensité du flux photonique incident et

des rendements quantiques de disparition où ces derniers sont un peu plus supérieurs à 310 nm

comparativement à ceux obtenus à 254 nm et à 365 nm.
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Figure III-5 : Influence de la longueur d’onde d’irradiation sur la cinétique de
disparition du JA par photolyse directe en lumière artificielle.

III.2.2. Photolyse directe du JA en lumière solaire

Afin d’étudier le comportement du substrat dans des conditions naturelles d’irradiation, nous

avons exposé une solution du JA (50ppm) à la lumière solaire au mois de juin 2014 où l’on peut

noter que la température était de l’ordre de 34°C avec un flux photonique incident de 1,421

mw.cm-2. Le flux photonique a été mesuré par un radiomètre de type VLX-3W de Vilber équipé

d’une sonde centrée à 365 nm. La cinétique de disparition du JA à pH expérimental, est

représentée sur la Figure (III-6a,b). D’après cette figure, nous n’avons noté aucune amélioration

sensible du rendement d’élimination en présence de la lumière solaire par rapport à la photolyse

directe en lumière artificielle. Cela peut être dû à la faible participation des photons émis par

cette source. En effet, le rayonnement solaire atteignant la surface de la terre, possède une

énergie faible dans ces conditions (λ ≥ 380 nm).
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Figure III-6 : a) Influence de la lumière solaire sur la décoloration du JA par photolyse directe.

b) Etude comparative de la photolyse du JA en lumière artificielle et solaire.

III.2.3. Photolyse directe et influence de la longueur d’onde sur l’élimination du CV en

lumière artificielle. Essai en lumière solaire

III.2.3.1. Influence de la concentration initiale du CV

Les expériences de photolyse directe UV du Cristal violet à 254 nm, ont été effectuées dans le

même réacteur que le JA en milieu aqueux pour des concentrations initiales variables (2, 4, 6,8

et 10 ppm) et à pH = 5,8. La Figure (III-7) représente les cinétiques de disparition du CV par

photolyse directe à 254nm à différentes concentrations pour un temps de réaction de 150

minutes.
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Figure III-7 : Cinétiques de décoloration du CV par photolyse directe à 254 nm et à différentes

concentrations

Les résultats obtenus, montrent que les pourcentages de la décoloration du cristal violet

demeurent faibles par cette  technique malgré une utilisation des concentrations peu élevées. En
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effet, après 150 minutes d’irradiation à 254 nm, nous avons obtenus des abattements de l’ordre

de 36 % (2ppm), de 29,11% (4ppm), de 26,7 % (6ppm), de 14,5 % (8ppm) et de 10,1 %

(10ppm). Donc nous pouvons dire que la photolyse du CV devient de plus en plus difficile avec

l’augmentation de la concentration.

III.2.3.2. Influence de la longueur d’onde d’irradiation (lumière artificielle et solaire)
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Figure III-8 : Influence de la longueur d’onde d’irradiation sur la décoloration du CV

par photolyse directe.

Le processus de la décoloration du CV (6ppm) par le rayonnement solaire est plus important

que celui observé par le rayonnement artificiel où la vitesse de la dégradation du CV est plus

rapide sous irradiation solaire. En 150 minutes d’irradiation, le taux de dégradation du CV est de

26,7 % et 19 % avec les lampes artificielles alors qu’il passe à 30 % lors de son exposition en

lumière solaire (Figure III-8).

Bien que les concentrations des deux substrats soient différentes (faible pour le CV et forte

pour le JA), leur dégradation par la lumière solaire n’a pas donné de résultats satisfaisants en

raison de la faible énergie véhiculée par les photons.

Le taux de disparition des deux colorants en lumière solaire et artificielle, sont regroupés dans

le tableau suivant.

Tableau III-2 : Les taux d’élimination du JA (50 ppm) et du CV (6 ppm) par photolyse directe

en lumière artificielle et solaire.

Photolyse 254 nm 365 nm Solaire

JA 3,5 % 18,57 % 13,12 %

CV 26,7 % 19 % 30 %
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Conclusion

Les deux colorants sont difficilement photodégradables par la lumière UV artificielle et solaire.

Les résultats obtenus dans cette partie montrent clairement que :

 le processus de la décoloration par la lumière artificielle a été pratiquement

négligeable.

 La concentration initiale en substrat influence le rendement  d’élimination où l’on

a noté que ce dernier s’améliore lorsque celle-ci diminue.

 La photolyse en milieu solaire n’a pas réellement amélioré le rendement

d’élimination pour les deux colorants.
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III.2.4. Phototransformation des deux colorants par photosensibilisation : Acétone / UV

III.2.4.1. Etude spectrale de l’acétone

Le spectre de l’acétone est composé d’une seule bande d’absorption à 264 nm avec un

coefficient de d’absorption relativement faible ( =121,6 M-1cm-1). Au delà de 300 nm, aucune

bande d’absorption n’est observée indiquant ainsi une absorbance nulle.
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Figure III-9 : Spectre d'absorption du l’acétone (10-2 M) à pH libre.

III.2.4.2. Principe de cette technique

Des études antérieures  sur la photolyse directe à différentes longueurs d'onde (254 nm, 365

nm and 310 nm et la lumière solaire), ont indiqué que cette technique était inefficace. Ainsi, pour

améliorer le taux de la dégradation du colorant, on a utilisé l'acétone comme sensibilisateur en

présence de lumière artificielle (à 254 nm) [3]. En effet, lorsque l'acétone est irradié avec de la

lumière UV, il peut conduire à un état triplet (acétone *) caractérisé par une haute énergie: 79-82

kcal/mol. Ainsi et après excitation par irradiation UV (254 nm), une collision entre le colorant et

l'état excité de l'acétone, va générer un transfert d'énergie et accélérer le processus de

décoloration du substrat, principalement, à la plus forte concentration du sensibilisateur [3,4] :

AcetonehAcetone * (III-1)

AcetoneColorantAcetoneColorant **  (III-2)

onDécoloratiColorant* (III-3)

L'équation (III-2) indique que le sensibilisateur est régénéré après que le transfert d'énergie soit

terminé.
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L'ensemble de l'élimination des deux colorants est expliqué par l'équation (III-3) et est représenté

dans la Figure (III-10a,b) avec un temps de réaction est de 180 minutes pour le JA et de 50

minutes pour le CV.
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Figure III-10 : Spectre d'absorption à la fin de la réaction de l’élimination des deux

colorants par Acétone (10-1 M)/UV. (a) : [JA]=50ppm, (b) : [CV]=6ppm .

III.2.4.3. Etude thermique des systèmes Acétone/JA et Acétone/CV

Avant d'étudier le processus de la décoloration du JA et du CV par le système acétone / UV,

il est nécessaire de vérifier si une réaction d'oxydation peut se produire entre le substrat et

l'acétone à l’obscurité (absence de lumière).
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Figure III-11 : Evolution thermique du mélange : acétone (10-1M)/colorant en fonction du

temps. (a) : Jaune d’alizarine (50ppm), (b) : Cristal violet (6ppm).
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Selon les résultats obtenus et présentés dans la Figure (III-11a,b), nous n’avons observé aucun

changement de structure sur le spectre des deux colorants (JA et CV) en présence de l’acétone,

pour différents temps de réaction. Ce qui montre une sensibilité insignifiante de l’acétone vis-à-

vis des deux colorants.

III.2.4.4. Processus d’élimination du JA et CV par cette technique

L’influence de l’acétone  à été étudiée en faisant varier sa concentration (10-1 M, 10-2 M, et

10-3 M) en présence de chaque colorant. Les autres paramètres ont été maintenus  constants, où

nous avons utilisé une concentration de 50ppm pour le JA, de 6ppm pour le CV et au pH naturel

respectif de chacun.

Nous constatons (Figure III-12a et Figure III-13a’) que :

- la présence  d’acétone comme sensibilisateur en présence du rayonnement UV (254 nm),

augmente la vitesse de la décoloration des deux colorants, surtout, pour la plus forte

concentration (10-1 M). L’élimination donc a été presque totale au bout de 180 minutes pour le

JA et au bout de 50 minutes pour le CV. Cependant, pour une concentration faible en acétone

(10-2 M), le taux de l’élimination des deux colorants diminue (25,86 %  pour le JA  et 35,28 %

pour le CV).

- l'efficacité de l’élimination des deux colorants augmente à mesure que la concentration

d'acétone croît. Cette efficacité pourrait être liée à un bon transfert d’énergie entre le

photosensibilisateur et les deux colorants [4].
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Figure III-12 (a) : Cinétique de décoloration du JA (50ppm) par le procédé acétone/UV254nm.

(b) : linéarisation du modèle cinétique utilisé au cours de processus de décoloration du JA.
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Figure III-13 (a’) : Cinétique de décoloration du CV (6ppm) par le procédé acétone/UV254nm.

(b’) : linéarisation du modèle cinétique utilisé au cours de processus de décoloration du

CV.

La disparition des deux colorants peut être décrite par une cinétique apparente d’ordre 1 (Figure

III-12b et Figure III-13b’) :

Ck
dt
dC

app (III-4)

L'intégration de cette expression conduit au résultat suivant :

k t
C
Cln 0 






 (III-5)

La pente de la courbe de Ln C0/C en fonction de temps, donne les valeurs des constantes

cinétiques apparentes (kapp) qui se déduisent graphiquement dans nos conditions expérimentales.

Dans ces conditions, la valeur de R2 qui est au-dessus de 0,97, montre que la dégradation des

deux colorants en utilisant le système acétone / UV, suit bien le modèle cinétique apparent

d’ordre 1 pour des concentrations en acétone égales à 10-2 et 10-1 M. Le taux de la décoloration,

kapp et les valeurs de R2 sont récapitulées dans le Tableau (III-3).

Cependant, il est utile de rappeler que l'acétone utilisée comme un photosensibilisant a

quelques inconvénients, notammen,t en terme de pollution. Toutefois, ce problème n’affecte pas

cette utilisation en raison des faibles volumes utilisés (environ 1 ml). En outre, il existe une

méthode de récupération complète de ce sensibilisateur (pour être réutiliser) [5].

Tableau III-3 : Valeurs des constantes cinétiques apparentes (Kapp), pourcentage d’élimination,

des coefficients de corrélation (R2) et du temps de demi- réaction par la photooxydation des

colorants par le procédé acétone/ UV à 254 nm.
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 Jaune d’alizarine

[Acetone] M Pourcentage de
décoloration %

(240 min)

t/2 (min) Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)
10-1 92.31 74.18 0.99378 7.99  10-3

10-2 41.60 Non atteint 0.97353 2.42  10-3

10-3 25.86 Non atteint - -

 Cristal violet

[Acetone] M Pourcentage de
décoloration %

(50 min)

t1/2 (min) Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)
10-1 97.48 14.84 0.98000 6.73 x 10-2

10-2 75.53 28.89 0.98003 3.28 x 10-2

10-3 35.28 87.70 0.98812 8.58 x 10-3

Conclusion

L’étude de l’élimination du JA et du CV par le procédé acétone/UV a montré :

- qu’aucune sensibilité n’est détectée lorsque les deux colorants sont mélangés séparément

avec l’acétone pour la concentration utilisée à l’obscurité (absence de la lumière).

- que ce procédé s’améliore sensiblement avec l’augmentation de la concentration du

photosensibilisateur où cette performance est liée principalement, à un transfert

d’énergie.
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III.2.5. Photooxydation du JA et du CV par H2O2 / UV en lumière artificielle

Pour accélérer le processus de la photolyse, beaucoup de chercheurs ont jugé utile de

combiner la photolyse à un ajout d’oxydant propre et non toxique tel que le peroxyde

d’hydrogène [6-8].

La combinaison du rayonnement UV avec le peroxyde d’hydrogène peut constituer un moyen

simple, peu coûteux et efficace pour la dégradation des micropolluants organiques.

Les données bibliographiques indiquent que l’irradiation de solution H2O2 à des longueurs

d’ondes situées entre 200 et 280 nm, conduit à 254nm à la formation de deux radicaux

hydroxyles (HO•) par coupure homolytique de la liaison O-O et libérant deux radicaux HO• [9].

H2O2 + hv → 2HO• (III-6)

Le radical hydroxyle est une espèce oxydante qui réagit très rapidement et  non sélectivement

sur la plupart des composés organiques et possède de plus un potentiel d’oxydation élevée (de

l’ordre de 2,9 V) [10].

III.2.5.1. Spectre du peroxyde d’hydrogène

Le spectre du peroxyde d’hydrogène, montre clairement que ce produit absorbe de la lumière

dans un domaine de longueur d’onde inférieur à 300 nm et en particulier à 254 nm

Figure (III -14). A cette longueur d’onde, nous pouvons déduire le coefficient d’absorption du

peroxyde d’hydrogène à pH libre où il est de l’ordre de 18,8 l mol-1 cm-1

Figure III-14 : Spectre d'absorption du peroxyde d’hydrogène (10-3 M) à pH libre.
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III.2.5.2. Etude thermique du mélange H2O2/JA et  H2O2/CV

Avant d’étudier l’efficacité du procédé H2O2/UV à dégrader le JA et le CV, nous avons en

premier lieu, testé la réactivité de H2O2 sur ces deux colorants à l’obscurité. Pour cela, nous

avons préparé différentes solutions contenant chacune une concentration fixe des deux colorants

(50ppm pour le JA et 6ppm pour le CV) et différentes concentrations en H2O2 (10-3M et 10-1M).

Les résultats présentés dans la Figure (III-15a,b) et la Figure (III-16a’,b’) montrent que :

- le taux d’oxydation est pratiquement nul pour les basses concentrations en H2O2 et reste

relativement faible pour les concentrations les plus élevées.

- le spectre de chaque substrat n’a subi aucune variation, principalement, sur le plan structural

où nous n’avons observé aucune apparition de nouvelles bandes (donc pas de formation de

nouveaux produits) mais seulement une addition spectrale de H2O2 et de chacun des deux

colorant, particulièrement, dans la zone comprise entre 200 et 350 nm .On peut donc conclure

que le H2O2 ne présente aucune sensibilité vis-à-vis des deux substrats en absence de

rayonnement.
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Figure III-15 : Evolution thermique du mélange : (a) JA (50 ppm) + H2O2 (10-3M),

(b) JA (50ppm) + H2O2 10-1M
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Figure III-16 : Evolution thermique du mélange : (a’) CV (6 ppm) + H2O2 (10-3M),

(b’) CV (6ppm) + H2O2 10-1M

III.2.5.3. Oxydation du JA par H2O2 / UV

III.2.5.3.1.Evolution spectrale du JA par ce procédé

La Figure (III-17) montre l’évolution spectrale d’une solution du JA (50 ppm) lors de sa

photooxydation par H2O2/UV. Nous remarquons que la disparition des bandes situées à 257 nm

(domaine UV) qui sont attribuées aux transitions -* du noyau aromatique et également celles

situées à 428 nm (domaine du visible) qui sont due aux transitions n-* lesquelles sont

caractérisées par la paire d’électrons libres appartenant aux groupes -N=N- et C=O. Ces bandes

ont disparu au bout de 40 minutes  pour une concentration en H2O2 égale à 10-2 M. Cet effet est

dû à la participation des radicaux HO• produit à partir de la photolyse de H2O2 (rupture de la

liaison O-O) où ces radicaux sont capables de réagir avec une large gamme des composés

organiques et avec une constante de vitesse égale à 1010 M-1s-1 environ [11].
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Figure III-17 : Processus de décoloration du JA par H2O2/UV, [H2O2]o=10-2 M
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III.2.5.3.2. Influence de la concentration initiale en H2O2

L’efficacité du système H2O2/UV est fonction de nombreux paramètres expérimentaux,

notamment, la concentration initiale en H2O2. Pour montrer cette efficacité, nous avons effectué

une série d’expériences, où nous avons suivi les cinétiques d’élimination de la solution du JA

pour les conditions suivantes :

- la concentration de la solution du colorant est fixée à 50 ppm.

- les solutions de H2O2 de concentrations différentes sont de : 10-3 M, 10-2 M, 210-1 M et

10-1 M.

- le pH de la solution du mélange est égal à pH = 4,9.

- les solutions de mélange (colorant + H2O2), sont exposées à la lumière artificielle

principalement à 254 nm.

Les résultats obtenus de cette élimination sont reportés dans la Figure (III-18a)
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Figure III-18 : Processus de décoloration du JA par H2O2/UV.
(a) : Influence de La concentration en H2O2 ; (b) : linéarisation du modèle cinétique utilisé au

cours des processus de décoloration du JA (pseudo-premier ordre).

D’après ces résultats, nous observons (Figure (III-18a) :

 une amélioration par rapport à la photolyse directe.

 que le taux de dégradation du JA augmente en même temps que celle de la concentration

de H2O2.

 que la dégradation est considérablement réduit comparativement à celui obtenu par le

système acétone/UV à 254 nm. En effet pour le procédé H2O2/UV, le taux d’élimination a été de
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99,17% pour un temps de réaction de 35 minutes alors que pour l’acétone/UV, ce taux a été de

92,31% au bout de 240 minutes.

Cependant, pour la concentration la plus  élevée en H2O2 (2x10- 1 M), nous observons une

légère diminution de la vitesse de l'élimination du colorant. Ce qui suggère un effet piégeur de

H2O2 envers les radicaux hydroxyles puissants [12-14,10]. Il est connu que cet excès de H2O2,

agit comme piège à radicaux créant ainsi un effet d’auto-inhibition qui annule l’effet

accélérateur. Ce fait pourrait être attribué à la formation d’entités HO2
• qui sont moins réactives

que HO• (Eq. III-7) :

OHHOHOOH 2222   -1-17
2O2H sM x102.7k  (III-7)

222 OOHHOHO  

(III-8)

III.2.5.3.3. Traitement cinétique de ce processus

Le procédé de décoloration peut être exprimé par la relation suivante [15]:

.
2HO

AY2HO.AY1
AY CCkCCk

dt
dC-  (III-9)

Où CAY, CHO•, CHO2• représentent les concentrations du substrat, de radicaux hydroxyles et les

radicaux peroxyle, respectivement. En outre, nous considérons que les radicaux hydroxyles et

peroxyles sont constants car ils atteignent rapidement l'état d'équilibre. Par ailleurs, le potentiel

d'oxydation de HO2
• est inférieure à celui de HO• où il peut être négligé. . Par conséquent,

l'expression de la relation (III-9) peut être réduite à un modèle cinétique simple:

Ck
dt
dC

app (III-10)

L'intégration de l'équation (III-10) conduit à l'expression finale:

 tk
C
Cln app

0 









(III-11)

Où C0 est la concentration initiale du substrat, C la concentration à l'instant t et kapp la constante

cinétique apparente. Les constantes de vitesse apparente du processus H2O2/UV sont déduites en

traçant Ln (C0/C) en fonction du temps. Les lignes droites obtenues, indiquent que ce processus

est bien représenté par une cinétique apparente d’ordre 1 (Figure (III-18b)). Tous les paramètres

décrivant ce processus tels que: Les constantes cinétiques, les pourcentages d’élimination, les

coefficients de corrélation  et les temps de demi- réaction sont résumés dans le Tableau (III-4).
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Tableau III-4 : Photooxydation du JA par H2O2/UV (254 nm). Calcul des pourcentages

d’élimination, des coefficients de corrélation, des constantes cinétiques apparentes  et du temps

de demi- réaction

[H2O2]
M

Pourcentage de
décoloration %

(30-40 min)

t1/2(min) Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)

2 x 10-1 98.00 8.00 0.96467 0.08304

10-1 99.17 5.33 0.98595 0.13775

10-2 97.68 18.67 - -

10-3 13.02 96.57 - -

III.2.5.3.4. Influence de l’ajout des alcools

Les alcools agissent également comme des pièges pour les radicaux HO• lors des

transformations se produisant en milieu homogène et hétérogène. Ils permettent de confirmer le

rôle joué par ces entités dans les processus d'oxydation ou de photo oxydation en raison de leur

forte réactivité vis-à-vis de ces entités.

Dans le but d’évaluer le rôle de ces radicaux HO• dans le processus H2O2/UV, une solution du

JA a été irradiée en présence du tertio-butanol (2%).
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Figure III-19 : Inhibition de l’action des radicaux hydroxyles par la tertio-butanol dans le

système H2O2/UV : [JA]= 50ppm, [H2O2] = 10-3 M, [Tertiobutanol] = 2 %

Les résultats obtenus,  montrent clairement que le tertio-butanol inhibe moyennement la

réaction d’oxydation du substrat. En effet, après 180 minutes d’irradiation et en présence du
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tertiobutanol (2%), le taux d’élimination est seulement de 66 %. Ces résultats attendus,

confirment leur participation essentielle dans le processus H2O2/UV de dégradation du JA

(Figure III-19).

III.2.5.4. Oxydation du CV par H2O2/UV

III.2.5.4.1. Evolution spectrale du CV

La Figure (III-20) décrit l’évolution spectrale d’une solution du Cristal violet (6ppm) lors de

sa photooxydation par H2O2 / UV ([H2O2]=10-3M) à 254nm. Nous remarquons la disparition des

bandes localisées à 310 nm (région UV et caractéristique des transitions -* des noyaux

aromatiquex) et à 592 nm où cette dernière étant la bande la plus intense, (région visible et

caractéristique de la transition n-*) au bout de 35 minutes. Ce qui est dû à l’oxydation par les

radicaux HO• produits in situ par la photolyse de H2O2. Cet effet a été observé lors de la

décoloration du JA pour H2O2/UV, bien que les concentrations du colorant (CV) sont plus

faibles comparativement à celles du JA.
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Figure III-20 : Evolution spectrale du processus de décoloration du CV (6ppm) à 254nm,
[H2O2] = 10-3M

III.2.5.4.2. Influence de la concentration initiale en H2O2

Nous avons effectué une série d’irradiation à 254 nm sur des solutions contenant une

concentration fixe du CV (6ppm) et différentes concentrations en H2O2 (10-4 M, 2x10-4 M,

10-3 M, 10-2 et 10-1 M). Nous observons que la dégradation du CV par ce procédé, s’améliore

avec l’augmentation de la concentration de H2O2, Cependant, pour celle la plus  élevée en H2O2

(10-1M), nous constatons un ralentissement de la vitesse de dégradation (Figure III-21a). Cette

anomalie pourrait être attribuée aussi à un effet de piégeage des radicaux HO• par H2O2.
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Figure III-21 : Processus de décoloration du CV par H2O2 / UV.

a) : Influence de la concentration en H2O2, b) : linéarisation du modèle cinétique utilisé au cours

des processus de décoloration du CV (pseudo-premier ordre).

Le processus de décoloration du CV par H2O2/UV, est décrit correctement par une cinétique

apparente d’ordre 1 (Figure III-21b) dont les constantes cinétiques apparentes, les pourcentages

d’élimination, les coefficients de corrélation  et les temps de demi- réaction sont consignées dans

le Tableau (III-5).

Tableau III-5 : Photooxydation du CV par H2O2 / UV (254 nm). Calcul des pourcentages

d’élimination, des coefficients de corrélation ,des constantes cinétiques apparentes  et du temps

de demi- réaction.

[H2O2]
M

Pourcentage de
décoloration %

(30 min)

t1/2 (min) Coefficient de
corrélation R2

Constante
cinétique

apparente k
(min-1)

10-1 96.35 5.01 0,99837 0,1660

10-2 99.86 1.60 0,97837 0,5660

10-3 99.35 1.60 0,99251 0.1705

2 x 10-4 96.30 4.67 0,99555 0.1181

10-4 79.17 11.17 0,99753 0.0374
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III.2.5.4.3. Influence des alcools

Nous avons testé l’influence des alcools sur ce procédé car ils sont caractérisés par leur forte

réactivité à piéger les radicaux hydroxyles. Pour cela, nous avons irradié un mélange de CV

(6ppm), de H2O2 (10-4M) et de tertiobutanol à 5% à 254 nm. La Figure (III-22) représente les

cinétiques de disparition du CV (6ppm) en absence et en présence du tertiobutanol.
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Figure III-22 : Inhibition de l’action des radicaux hydroxyles par la tertio-butanol dans le

système H2O2/UV : [CV]= 6ppm, [H2O2] = 10-4 M, [Tertiobutanol] = 2 %

Cette figure montre un ralentissement, particulièrement important pour une concentration de

2% en tertiobutanol, Ainsi, les pourcentages de l’élimination sont de 97,77 % en absence du

piégeur et de 56,07 % en sa présence. Ces mesures ont été faites par rapport à un temps de

120 minutes, temps correspondant à la disparition quasi-totale du colorant en absence de

tertio-butanol.

III.2.6. Oxydation du JA en lumière solaire par H2O2/UV

Les résultats rapportés dans la Figure (III-23), ont montré que le taux de décoloration en

lumière solaire était beaucoup plus faible que celui obtenu en lumière artificielle. Ce fait peut

être expliqué par une production négligeable de radicaux HO•. En effet, l'inclusion mineure des

radiations UV à la lumière naturelle (près de 5%, à 290 nm), fournit donc une énergie très faible

pour rompre la liaison O-O. En conséquence, l'énergie obtenue à 380 nm et qui caractérise le

rayonnement solaire atteignant la surface de la terre, ne peut produire une grande quantité de ces

radicaux HO•. Néanmoins, un processus d’élimination cependant, lent est observé au-delà de 50
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minutes lors de cette exposition. Par conséquent, le taux de l’élimination du JA est égal à 68%,

pour un temps de réaction de 240 minutes.
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Figure III-23 : Effet de la lumière sur le processus de décoloration du JA (50 ppm) en présence
de H2O2 (10-2 M) / UV à 254 nm et H2O2 (10-2 M) / solaire.

Conclusion

 Le procédé H2O2 / UV est plus efficace que la photolyse directe pour dégrader les deux

colorants (JA et CV).

 Le taux de dégradation du JA et du CV augmente avec l’augmentation de la

concentration de H2O2 utilisée grâce à une production plus importante des radicaux

oxydants.

 La concentration initiale optimale de H2O2 est de 2x10-1M  et 10-1M pour l’élimination

des solutions  du JA et du CV respectivement. Au delà de ces deux valeurs, on n’observe

aucune amélioration de la vitesse de réaction, en raison des réactions d’autoinhibition.

 L’ajout d’un alcool comme le tertiobuthanol inhibe considérablement la dégradation des

deux colorants (JA et CV) par un piégeage efficace des radicaux HO•.
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III.2.7. Photooxydation du JA et du CV par le procédé S2O8
2-/UV

Le persulfate est un oxydant puissant (E0 = 2,8 V), relativement stable pendant le stockage et

le traitement [16], il peut générer des radicaux libres des ions sulfates (SO4
• −) par l'activation du

la chaleur [17-20] ou la lumière UV [21-24].

Le radical obtenu, représente une large bande d'absorption entre 300 nm et 600 nm avec un

maximum à 455 nm et un coefficient d'absorption molaire égale à 1600 M-1 cm-1 [25]. Comme le

peroxyde d'hydrogène, l'absorption des photons par S2O8
2- provoque la rupture de la liaison

peroxyde pour donner naissance à deux radicaux sulfates d'anions:
 4

-2
82 2SOhOS (III-12)

Le radical anion sulfate est un oxydant puissant et par conséquent capable d'oxyder la plupart des

composés organiques. Il peut aussi enlever un électron d'une molécule dans H2O pour donner un

radical hydroxyle:
  HOHSOOHSO 424 (III-13)

A partir de ces relations, il est clair que les radicaux SO4
• −et HO• participent au processus

d'oxydation du substrat.

III.2.7.1. Spectre d’absorption du persulfate

La solution aqueuse du persulfate absorbe la lumière à des longueurs d’onde inférieures à 300

nm et en particulier à 254 nm.
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Figure III-24 : Spectre d'absorption du persulfate de potassium (10-3 M) à pH libre

A partir du spectre d’absorption reporté en Figure (III-24), nous pouvons déduire la valeur

du coefficient d’absorption molaire du persulfate à 254 nm. Il est de l’ordre de 20 M-1 cm-1 [26].
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III.2.7.2. Etude thermique du mélange S2O8
2-/JA

Comme avec le peroxyde d’hydrogène (en l’absence de rayonnement UV), nous avons

également cherché à savoir si des variations de l’absorbance (DO) pourraient se produire, lors

des mélanges effectués entre le colorant (50ppm) et le persulfate pris à des concentrations

variables (10-3M, 10-1M), pour un temps de réaction de 180 minutes. D’après la Figure (III.25a

,b), nous n’avons observé aucun changement sur le spectre du JA. Ce qui démontre que ce

colorant n’est pas sensible au persulfate.
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Figure III-25 : Evolution thermique du mélange JA (50ppm) + K2S2O8 à différentes

concentrations ; (a):10-3M, (b): 10-1M

III.2.7.3. Oxydation du JA par S2O8
2- / UV : Evolution spectrale du JA par ce procédé

Comme dans le cas du H2O2 / UV, l'évolution spectrale obtenue par le système S2O8
2-/UV

(Figure (III-26a,b)), montre que le processus de dégradation est caractérisé par une destruction

rapide des bandes, dans le visible (transitions n-* associées également à la paire unique

d'électrons appartenant au groupes C=O et -N=N- du colorant) et dans la région des ultra-violets

(transitions -* des cycles benzéniques).

La vitesse d’élimination du substrat a été plus rapide par S2O8
-2/UV que par photolyse directe

UV.  Ce fait est attribué à la participation des radicaux SO4
•− lesquels réagissent très rapidement

avec le substrat.
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Figure III-26 : Evolution spectrale à 254 nm du processus de décoloration du JA (50ppm) par

S2O8
-2 à différentes concentrations ; (a) :10-3M, (b) :10-1M

III.2.7.3.1. Influence de la concentration en S2O8
2- et traitement cinétique

L'effet de la concentration initiale du persulfate sur la photooxydation du JA (S2O8
2-/ UV) à

pH naturel (pH=5) est reporté dans la Figure (III-27a). Nous observons que le taux de

l’élimination de ce colorant croît avec l’augmentation de la concentration initiale du persulfate,

que les temps de demi-vie (t1/2) diminuent et que les vitesses initiales augmentent toujours en

fonction de cette croissance. Le taux de l’élimination est pratiquement égal à 100%, pour un

temps de réaction de 40 minutes et pour la plus forte concentration du persulfate (10-1M). Cette

performance peut être attribuée à la réaction complète de SO4
•− vis-à-vis du substrat. Toutefois,

une contribution probable des radicaux HO• peut se produire selon l’équation (III.13), rendant

ainsi le processus de transformation de ce substrat plus rapide. En revanche, lorsque la

concentration en S2O8
2- est égale à 10-3 M, le taux de la disparition a été trouvé faible: environ

30%, pour un temps de réaction de 150 minutes.

Par ailleurs, la décoloration du JA par S2O8
2-/UV suit un modèle cinétique du premier ordre

pour la concentration en S2O8
2- égale à 10-1 M et 10-2 M (Figure (III-27b)) et selon la relation :

k t
C
Cln 0 






 (III-14)

Où C0 : la concentration initiale du substrat

C : la concentration à l’instant t

t : temps alloué à la relation de transformation
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Figure III-27 : Processus de décoloration du JA (50ppm) par S2O8
-2/UV

(a) : Influence de la concentration initiale en S2O8
2- ; (b) : linéarisation du modèle cinétique

utilisé au cours de processus de décoloration du JA (pseudo-premier ordre).

D’après l’examen de la Figure (III-27b) et le Tableau (III-6), nous remarquons que les valeurs

des constantes cinétiques apparentes (k) croient en même temps que la concentration en

persulfate augmente. Ainsi, les pentes obtenues par la représentation de Ln (C0/C) en fonction du

temps, donnent les valeurs de (k) avec un coefficient de corrélation R2 supérieur à 0,96. Ce qui

confirme que cette dégradation est bien décrite par une cinétique apparente d’ordre 1.

Pour nos conditions expérimentales, l’ordre des valeurs de t1/2, le rendement d’élimination, les

coefficients de corrélation et les constantes cinétiques apparentes sont récapitulées dans ce

tableau.

Tableau III-6 : Photooxydation du JA par S2O8
2-/UV (254 nm). Calcul des pourcentages

d’élimination, des coefficients de corrélation ,des constantes cinétiques apparentes  et du temps

de demi- réaction.

[S2O8
2-] M Pourcentage de

décoloration %

(40 min)

t1/2 (min) Coefficient de

corrélation R2

Constante cinétique

apparente kapp

(min-1)

10-1 98,76 10.88 0.96079 17.24  10-3

10-2 86 25.20 0.98990 5.07  10-3

10-3 10,31 Non atteint - -
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III.2.7.3.2. Influence des alcools

Lorsqu’on irradie des solutions JA (50 ppm) / S2O8
2- (10-2 M) à 254 nm en présence de 2% des

alcools tels que :le tertiobutanol, l’isopropanol et l’éthanol, la cinétique de disparition de JA est

inhibée à 47,37 %, 76,54 % et 90,75 % respectivement pour un temps de réaction de 60 minutes

(Figure (III-28)). Ces résultats confirment que les radicaux HO• sont majoritairement impliqués

dans le processus de dégradation. On peut donc conclure que l’éthanol est le meilleur piégeur de

tous.
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Figure III-28 : Inhibition de l’action des radicaux hydroxyles par les alcools (2 %) dans le

système S2O8
2- / UV (254 nm): [JA]=50 ppm, [S2O8

-2] = 10-2 M.

De plus, l’inhibition totale de l’action de S2O8
-2 sur le JA par l’éthanol confirme que

l’oxydation du colorant se fait exclusivement par l’intermédiaire des radicaux SO4
•−, HO•

lesquels sont générés par S2O8
2-.

III.2.7.3.3. Influence du pH

L'influence du pH sur la décoloration du JA par S2O8
2-/UV est représenté dans la Figure (III-

29). Nous avons trouvé que la performance de celle-ci augmente avec l'augmentation du pH.

Ceci est probablement dû à l'effet de concentration des radicaux actifs dans la solution. Par

ailleurs, et en milieu acide (pH = 2), le taux d’élimination est légèrement plus faible que celle

obtenue à pH naturel. Ceci est dû à la faible réactivité du radical sulfate vis-à-vis du colorant.

Outre cela, on note qu’à pH = 10,5, l’accélération du processus d’oxydation du colorant pourrait

être liée à la production importante des radicaux HO• selon la réaction suivante:
  HOSOOHSO -2

4
--

4 (III-15)

Ainsi, la contribution des radicaux HO• à ce processus a permis une élimination plus rapide du

JA.
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Figure III-29 : Influence du pH sur la dégradation du JA (50ppm) par S2O8
2- / UV,

[S2O8
2-] = 10-2 M.

III.2.7.4. Oxydation du CV par S2O8
2- / UV

III.2.7.4.1. Oxydation du CV par le persulfate à l’obscurité

L’étude thermique du mélange (CV/S2O8
2-) nous a permis de prendre en considération les

doses du S2O8
2- nécessaires pour faire apparaitre l’efficacité du procédé S2O8

2-/UV à 254 nm.

Pour ce faire, nous avons effectué des mélanges contenant du CV à une concentration fixe

(6ppm) et différents concentrations de S2O8
2- : 10-2 M, 10-3 et 10-4 M.
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Figure III-30 : Evolution spectrale du processus de décoloration du mélange CV / S2O8
2- , (a) :

[S2O8
2-] = 10-4 M, (b) : [S2O8

2-] = 10-3 M, (c) : [S2O8
2-] = 10-2 M, [CV]= 6ppm.

D’après les résultats présentés sur la Figure (III-30a,b,c), nous avons constaté une certaine

sensibilité de ce colorant vis-à-vis au persulfate. En absence de la lumière, le persulfate agit sur

le CV de manière plus rapide aux fortes concentrations (10-2 M). En effet le taux de dégradation

du CV en présence du persulfate, est de l’ordre de : 17 % (10-4M) au bout de 180 minutes, de

66 % (10-3M) après 120 minutes de réaction et de 80 % (10-2M) au bout de 45 minutes.

Donc nous pouvons conclure que le colorant n’est pas sensible à des concentrations faibles en

S2O8
2- (10-4M). Par contre pour les fortes concentrations, le CV a été sensible au S2O8

2- où nous

avons observé des diminutions importantes de la densité optique dans la bande la plus intense.

Cette étude thermique, nous a permis de prendre en considération les doses de ce composé afin

de faire apparaître l’efficacité propre du procédé S2O8
2-/UV.

III.2.7.4.2. Influence de la concentration du persulfate dans le processus de la dégradation

par S2O8
2- / UV à 254 nm

L’effet des différentes concentrations en S2O8
2- (10-2M, 10-3M, 10-4M, et 10-5M) sur la

cinétique de disparition du CV (6ppm) par le procédé S2O8
2- / UV (254 nm) est présenté sur la

Figure (III-31a).
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Figure III-31 : Processus de décoloration du CV (6ppm) par S2O8
-2/UV

(a) : Influence de la concentration initiale en S2O8
-2 ; (b) : linéarisation du modèle cinétique

utilisé au cours de processus de décoloration du CV

Nous observons que le procédé S2O8
2-/UV est nettement plus efficace que la photolyse

directe et par l’oxydation en présence du persulfate seul. Cette efficacité croit considérablement

avec la dose du persulfate introduite initialement et nous remarquons aussi une diminution de

temps de demi-vie (t1/2).

Le processus de décoloration du CV par S2O8
2-/UV est décrit correctement par une cinétique

apparente d’ordre 1 (Figure (III-31b) dont les constantes apparentes, le taux de disparition du

CV, t50%, les coefficients de corrélation sont consignées dans le Tableau (III-7).

Tableau III-7 : Photooxydation du CV par S2O8
-2/UV (254 nm). Calcul des pourcentages

d’élimination, des coefficients de corrélation ,des constantes cinétiques apparentes  et du temps

de demi- réaction.

[S2O8
-2] M Pourcentage de

décoloration %

(40 min)

t1/2 (min) Coefficient de

corrélation R2

Constante cinétique

apparente kapp

(min-1)

10-2 99,9 1,64 - -

10-3 98,5 3,67 0,97416 14,21 x 10-2

10-4 96,690 7,37 0,99675 8,66 x 10-2

10-5 84,33 12.55 0,99773 4,97 x 10-2



Chapitre III : Résultats et discussion

101

III.2.7.4.3. Influence du pH sur le procédé S2O8
2-/UV

Des expériences ont été réalisée en présence du S2O8
2-/UV pour différents valeurs de pH

(pH= 2, pH naturel et pH =10) et à une concentration du persulfate égale à 10-4 M.
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Figure III-32 : Effet du pH sur la disparition du CV par S2O8
2-/UV.

[CV] = 6 ppm, [S2O8
2-] = 10-4 M.

Les résultats obtenus (Figure III-32), ont montré que le meilleur rendement d’élimination du

colorant est en milieu basique (99%) comparativement à celui obtenu en milieu acide (90%)

et en milieu neutre (96,7%) pour un temps de réaction égal à 40 minutes. La performance de ce

procédé à pH basique, est attribuée aux radicaux HO• qui sont prédominants dans ce milieu :
  HOSOOHSO -2

4
--

4 (III-15)

En milieu acide, ce rendement qui est un peu plus faible, pourrait être expliqué par la

réactivité sélective du radical SO4
•− [27].

III.2.8.4.4. Influence de l’ajout des alcools sur l’efficacité du procédé S2O8
2-/UV

Comme avec les autres procédés, nous nous sommes proposé de tester un des alcools en

l’occurrence le tertiobutanol, sur son rôle de piège à radicaux joué lors de la photooxydation du

CV (6 ppm) par le procédé S2O8
2-/UV. Les résultats représentés dans la Figure (III-33), ont

montré un taux d'inhibition l’ordre de 26,74% pour une concentration donnée de tertiobutanol

(2% v/v).
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Figure III-33 : Effet de l’ajout de tertiobutanol sur la disparition du CV par S2O8
2-/UV.

[CV] = 6 ppm, [S2O8
2-] = 10-4 M.

Conclusion

 En l’absence de lumière, le S2O8
2- ne présente aucune sensibilité vis-à-vis du JA, par

contre en présence du CV, une certaine sensibilité est constatée.

 La photooxydation des deux colorants par le procédé S2O8
2-/UV a permis la production

du radical sulfate.

 le procédé S2O8
2-/UV  a des capacités similaires à celles du procédé de H2O2/UV pour la

dégradation du JA et du CV.

 La réaction est accélérée par couplage avec la lumière, par l’augmentation de la

concentration en S2O8
2- et par l’augmentation du pH.

 L’ajout des alcools inhibe la dégradation des deux colorants (JA et CV) par un piégeage

efficace des radicaux HO•.

III.2.8. Etude du système H2O2/S2O8
2- / UV dans le processus de dégradation des deux

colorants

Une série d'expériences sont réalisés pour étudier la dégradation des deux colorant (JA et CV)

par le système S2O8
2- / H2O2 / UV à 254 nm (Figure III-34a,b).
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Figure III-34 : Comparaison de la décoloration des deux colorants par différents procédés H2O2/

UV, S2O8
2- / UV et / H2O2 / S2O8

2-/ UV. (a): [JA]= 50 ppm, [H2O2] =[S2O8
2-]= 10-2 M.

(b): [CV] = 6ppm, [H2O2] = [S2O8
2-] = 10-4 M.

L'addition simultanée de S2O8
2- et H2O2 à la même concentration (10-2 M pour le JA et 10-4 M

pour le CV) et sous irradiation UV, conduit à une diminution de la disparition des deux colorant

(JA et CV) comparativement à celle obtenue avec H2O2/UV et S2O8
2-/UV séparément (Figure

III-34a,b). Les pourcentages de la dégradation des deux substrats par H2O2/UV, S2O8
2-/UV et

S2O8
2-/H2O2/UV pour un temps de réaction de 40 minutes, sont respectivement de : 97,68 %,

81,37 % et 60 % pour le JA, et pour le CV de : 86,11 %, 96,70 % et 80,83 %. Ces résultats

peuvent être expliqués, en premier lieu, par une compétition de la lumière émise entre H2O2 et

S2O8
2- qui peut ralentir la production des deux radicaux et en second lieu par une différence de

réactivité de HO• (agissant sans discrimination) et SO4
•− (agissant avec une grande sélectivité).

III.2.9. Etude du système  S2O8
2-/Fe2+/UV au cours de décoloration du JA

III.2.9.1. Influence de la concentration initiale de S2O8
2- en absence de lumière

Dans le but d’évaluer le rôle joué par la concentration initiale du persulfate lors du traitement

par S2O8
2-/Fe2+ (en absence de lumière), nous avons réalisé une série d’expériences en gardant

tous les autres paramètres constants comme : la concentration initiale du colorant qui est égale à

50ppm, la concentration initiale de Fe2+ qui est égale à 10-4M et le pH de la solution qui est égale

à 3. L’influence du persulfate à été étudiée en faisant varier sa concentration initiale telles que :

10-4M, 10-3M, 10-2M et 210-1M. D’après la Figure (III-35), on conclue qu’il s’est produit une

élimination pour des fortes concentrations en persulfate (10-2M et 210-2M). Cependant, on

observe une très faible élimination du JA pour les faibles concentrations de l’oxydant comme

10-4 M et 10-3 M (Figure III-35).
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Figure III-35 : Influence de la concentration initiale de S2O8
2- sur l’élimination du JA par le

système S2O8
2-/Fe2+ : [JA]=50ppm ; [Fe2+]=10-4M

Les résultats reportés sur la Figure (III-35), montrent qu’en présence de persulfate et de Fe(II)

en absence de la lumière, la vitesse de dégradation augmente, particulièrement pour les deux

concentrations les plus élevées soient : 10-2 M  et 210-2 M, au bout de 40 minutes où le taux de

dégradation atteint est de l’ordre de 82,76 % et 91 %.

On peut conclure :

- qu’en absence de lumière UV, le taux d’élimination du JA  est pratiquement nul pour les basses

concentrations en S2O8
2- et très élevé pour les concentrations les plus fortes. Ce fait pourrait être

attribué à la génération des radicaux SO4
•− produits par la décomposition du persulfate catalysée

par le Fe2+.

III.2.9.2. Influence de la concentration initiale de Fe2+ en absence de lumière

Dans ce paragraphe, nous avons étudié l’influence de la concentration initiale en Fe2+ sur la

cinétique de dégradation du JA (50ppm) dans le système S2O8
2-/Fe2+. Nous avons fixé la

concentration du S2O8
2- à 10-2 M et nous avons varié celles de Fe2+ de 2x10-4 M à 10-5 M. Les

résultats obtenus sont reportés dans la Figure (III-36).
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Figure III-36 : Influence de la concentration initiale de Fe2+ sur la décoloration du JA par le

système S2O8
2-/Fe2+ : [JA]=50 ppm ; [S2O8

2-]=10-2 M

En examinant cette figure, on constate qu’une augmentation de la dose en Fe2+ de 10-5 M à

2x10-4 M, engendre un accroissement de l’efficacité de ce  système en absence de lumière. Une

meilleure dégradation est obtenue pour une concentration de 2x10-4 M après 40 minutes de

réaction. A ce temps, les taux d’élimination obtenus sont de : 2,33%, 46,21%, 71,6% et     72,87

% pour des concentrations en fer(II) égale à 10-5 M, 5x10-5 M,  7,5x10-5 M et 2x10-4 M

respectivement et où la réaction d’activation du sulfate par le fer ferreux se produit selon les

réactions suivantes [28]:
-2

44
32-2

82 SOSOFeeFOS   (k =  27 M-1s-1) (III-16)

-2
4

3
4

2 SOFeSOeF   (k =  3x108 M-1s-1) (III-17)

Cette équation traduit la réaction du radical sulfate avec le fer ferreux et engendre la

régénérescence de Fe3+.

L’addition donc de ces équations aboutit à la réaction stœchiométrique finale illustrant bien

l’activation du sulfate par Fe2+ :
-2

4
3-2

82
2 2SO2FeOSeF2   (III-18)
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III.2.9.3. Oxydation du JA par le couplage S2O8
2-/Fe2+/UV

III.2.9.3.1. Influence de la concentration initiale de S2O8
2- et de Fe2+ sur la dégradation du

JA par S2O8
2-/ Fe2+/UV

La Figure (III-37) décrit la décoloration de la solution du JA lors de sa photooxydation par le

système S2O8
2-/Fe2+/UV à 254 nm. La disparition du substrat a été suivie à pH= 3 en fonction du

temps et pour différentes conditions initiales en réactifs (S2O8
2-, Fe2+).
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Figure III-37 : Influence de la concentration initiale de S2O8
2- et Fe2+ sur la décoloration du JA

par le système S2O8
2-/Fe2+/UV à 254 nm : a) [JA]=50 ppm ; [Fe2+]=10-4M ; pH= 3 ;

b) [JA]=50 ppm ; [S2O8
2-]=10-2 M ; pH= 3.

L’examen des résultats obtenus par la Figure (III-37a) montre :

- que le taux d’oxydation du JA augmente lorsque la concentration initiale en persulfate

augmente.

- que la transformation du JA (50ppm) pour les faibles concentrations en S2O8
2- (10-4 M) est

lente.

- que les taux de décoloration obtenus au bout de 40 minutes pour les concentrations 10-4 M, 10-3

M, 10-2 M et 2x10-2 M sont de l’ordre de : 4,67, 31,67% , 91.15% et 93,26 % respectivement.

- qu’une élimination presque totale est constatée pour les concentrations élevées grâce à une

production plus importante des radicaux SO4
•−.

Par ailleurs, en se reportant à la Figure (III-37b), on observe :

- qu’une amélioration appréciable de la vitesse d’élimination du JA est obtenue grâce à

l’introduction d’une faible quantité de Fe2+ dans le milieu réactionnel.

- que l'application du système S2O8
2-/Fe2+/UV au traitement du JA, a démontré son efficacité

pour la dégradation des colorants azoïques [28].
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Par ailleurs la réaction entre les radicaux sulfates et le JA suit bien une cinétique apparente du

premier ordre (Figure III-38a,b).
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Figure III-38 : Détermination de la constante cinétique apparente de la vitesse du premier ordre

du JA (50 ppm) par le système S2O8
2-/Fe2+/UV254 nm. a) : Influence de la concentration initiale

de S2O8
2- ; [Fe2+]=10-4M, b) : Influence de la concentration initiale de Fe2+ ; [S2O8

2-]=10-2 M.

Les paramètres caractérisant l’élimination du JA par le procédé  S2O8
2-/Fe2+/UV (représentés par

t1/2 et kapp) sont rassemblés dans le Tableau (III-8).

Tableau III-8 : Constantes de vitesse et temps de demi-vie pour différentes concentrations

S2O8
2- et Fe2+ pour l’oxydation du JA par le système S2O8

2-/Fe2+/UV254 nm.

[S2O8
2-] M [Fe2+] M t1/2 (min) Constante cinétique

apparente (min-1)

Coefficient de

corrélation R2

10-3

10-4

67,4 9,50 x 10-3 0,99638

10-2 10,61 6,64 x 10-2 0.98740

2x10-2 8,41 7,70 x 10-2 0.97944

10-2

10-5 40,43 2,19 x 10-2 0.97165

5x10-5 13,90 4,64 x 10-2 0.98230

7,5x10-5 11,71 5,21 x 10-2 0.9634

III.2.10. Oxydation du JA par le système S2O8
2-/ Chaleur

III.2.10.1. Production du radical anion sulfate (SO4
.-) en absence de lumière

Il est possible de produire des radicaux sulfates  en absence de lumière et en utilisant la

chaleur [29]. Cette méthode a été largement étudiée et a été considérée comme très efficace

[3,30]. Ce processus (l’activation thermique du persulfate en solution aqueuse) est basé sur la
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coupure homolytique de la liaison O-O pour produire SO4
•− à des températures relativement

élevées.

Il a été reporté par la littérature, que cette coupure conduit à la formation de deux radicaux

SO4
•- (réaction III-19) :

(III-19)

Une fois que les radicaux sulfate sont produits par l’effet de la chaleur, ils peuvent réagir avec

le colorant par une série de réactions radicalaire en chaîne. Ainsi, le processus de décoloration du

colorant est obtenu selon le mécanisme suivant (Eqs. (III-20)-(III-28)) [25, 31]:
   4

Chaleur2
82 2SOOS (III-20)

-HSOHOOHSO 424   s109.4k -13 (III-21)

ProduitsColorantColorantSO 4   (III-22)

ProduitsColorantColorantHO   (III-23)

ProduitsSOOSColorant 4
2
82   (III-24)

chaînedenTerminaisoHOSO4   (III-25)

chaînedenTerminaiso2HO  sM105k -1-19 (III-26)

chaînedenTerminaiso2SO4 
 sM103.2k -1-18 (III-27)

tionMinéralisairesIntermédiaSOHOColorant 4   (III-28)

Shiying et al [32], Price et Clifton [33] ainsi que Kolthof et Miller [34] rapportent que cette

rupture homolytique nécessite une énergie d’activation de l’ordre de 120 à 140 kJ/mol et qu’elle

pourrait s’accroitre avec la température.

III.2.10.2. Influence de la température dans le processus de dégradation du JA

Des expériences, ont été conduites, sur des mélanges du JA (50 ppm)/S2O8
2- (10-2 M) aux

températures suivantes : 20°C, 30°C ,40°C, 50°C et 60°C. Les résultats montrés dans la Figure

(III-39), montrent que la vitesse de la réaction de SO4
•− avec le substrat, est négligeable à

température ambiante (20°C) et également à 30°C. Ce résultat peut être attribué à la réaction de

décomposition non catalysée du persulfate, révélant ainsi un non-clivage de la liaison O-O.
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En revanche, lorsque le persulfate en solution aqueuse est chauffé à 40 °C, le taux d’élimination

du substrat est environ 60% pour  un temps de réaction de 180 minutes. En outre, le taux de

disparition du JA atteint 100% à 50 °C et à 60 °C, pour un temps de réaction de 160 minutes et

de 110 minutes, respectivement. Ce qui démontre le rôle de la chaleur dans le processus de

décoloration du substrat.
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Figure III-39 : Influence de température sur l’oxydation du JA (50ppm) avec S2O8
2- (10-2 M) en

absence de lumière : T = 20°C, 30°C, 40°C, 50°C, 60°C.

III.2.10.3. Traitement cinétique : calcul de l’énergie d’activation

Les résultats de ce rendement d’élimination, obtenu à cette température maximale, paraissent

être liés à la valeur de l’énergie d’activation, laquelle est calculable par la loi d’Arrhenius,

définie par la relation suivante :

k=A.exp (-Ea/RT)

Où

k : représente la constante de vitesse de la réaction

A : une constante de fréquence

Ea : l'énergie d'activation de la réaction de disparition du colorant.

L'équation donne : Ln k=(Ln A)-(Ea/RT).
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Figure III-40 : Détermination de l’énergie d’activation du JA par l’application de la loi

d’Arrhenius

La Figure (III-40) montre que la transformée logarithmique de la constante de vitesse de

disparition est proportionnelle, à l'inverse de la température dans le domaine étudié. La pente de

la droite, nous a permis de déterminer l'énergie d'activation apparente. La valeur de cette énergie

d’activation est de l’ordre de 58,85 Kj mol-1. Cependant, la différence de valeur par rapport à

celle fournie par la littérature, pourrait être attribuée à la nature du substrat.

Conclusion

Il convient de mentionner qu’en absence de lumière, le persulfate est activé à des températures

élevées pour produire les radicaux SO4
•−, Ce qui donne une dégradation rapide du substrat pour

la température la plus élevée (60°C) et pour un temps de réaction de 100 minutes.

III.2.11. Décoloration du JA et du CV par les procédés Fenton et Photo-Fenton

III.2.11.1. Procédé Fenton

En avril 1876, Fenton décrit la formation d’un composé coloré obtenu après avoir mélangé de

l’acide tartrique avec du peroxyde d’hydrogène et du fer ferreux en faible concentration. Il note

par ailleurs que l’ajout de fer ferrique à la place de fer ferreux, ne conduit à aucun composé

coloré. Cette coloration devrait résulter de la formation d’un complexe entre le fer et un produit

d’oxydation de l’acide tartrique. En 1894, Fenton établit la formule moléculaire de ce produit

d’oxydation et en déduit sa structure deux années plus tard. Par la suite, une étude a montré que

le mélange H2O2 et sel ferreux (le réactif de Fenton), pouvait efficacement oxyder une large

variété de substrats organiques [35].
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La formation des radicaux hydroxyles est à la base du processus le plus souvent envisagé. La

réaction de Fenton constitue un procédé d’oxydation avancée applicable au traitement des eaux

contaminées par des polluants organiques [36-38].

Beaucoup d’études ont déjà montré que ce procédé était relativement efficace pour dégrader

certains colorants textiles. Nous avons donc recherché les conditions permettant l’oxydation des

colorants en produits éventuellement moins toxiques et plus biodégradables que les composés

parents où le but visé est de réduire la toxicité globale et d’augmenter la biodégradabilité [39,41].

Dans cette partie de notre travail, nous avons étudié l’oxydation des solutions colorées (JA et

CV) par le procédé Fenton (H2O2/Fe2+), à température ambiante et à un pH aux alentours de 3

pour éviter la précipitation de fer ferreux. Ce travail est conduit dans le but de vérifier l’efficacité

de ce système sur la dégradation des colorants étudiés.

Les réactifs mis en œuvre au cours de la réaction sont le fer ferreux (Fe2+), préparé à partir du

produit ((NH4)2Fe(SO4)2.6H2O) et le peroxyde d’hydrogène (H2O2). L’oxydation d’ion Fe2+ par

le H2O2 conduit à la formation du radical HO• suivant la réaction de Fenton :

Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + HO- + HO• k = 63 M-1 s-1 (III-29)

III.2.11.1.1. Possibilité de formation de complexe : colorants / Fe2+

Afin de faire apparaître la performance du procédé Fenton, nous avons vérifié la possibilité

d’avoir une complexation entre le fer (II) et les deux colorants pris séparément.
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Figure III-41 : Comparaison des spectres d’absorption UV-Visible du colorant seul et en

présence du Fe +2 (10-4 M).a) Jaune d’alizarine (50ppm) ; b) Cristal violet (6ppm).

Les résultats reportés dans la Figure (III-41a,b), montrent que les deux colorants ne se

complexent pas avec le Fe2+. Par ailleurs, on rappelle également que la sensibilité du JA et du
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CV vis-à-vis du peroxyde d’hydrogène a été étudiée (paragraphe III.2.5.2). Dans ces conditions,

les résultats expérimentaux n’ont abouti  à aucune réaction.

III.2.11.1.2. Influence du rapport [H2O2] / [Fe2+] sur la décoloration du JA et du CV

Une oxydation optimale du substrat peut être obtenue si la consommation des radicaux

hydroxyles se produit par les réactifs eux-mêmes, c’est-à-dire par le peroxyde d’hydrogène et par

l’ion ferreux. Ceci implique que, ni le peroxyde d’hydrogène, ni l’ion ferreux ne doivent être

surdosés afin que la quantité maximale de ces radicaux soit disponible pour oxyder les polluants

organiques. D’autre part, le rapport [H2O2] / [Fe2+] doit être optimisé. En effet, en présence d’un

excès d’ions Fe2+ par rapport au peroxyde d’hydrogène, il peut y avoir un arrêt rapide des

réactions et de plus, le fer(III) généré en excès peut s’hydrolyser et former des précipités si le pH

n’est pas contrôlé. Par contre, en présence d’un excès de peroxyde d’hydrogène par rapport aux

ions ferreux, l’oxydation chimique est favorisée en raison de la régénération possible du fer

ferreux [42]. Du fait de ces donnés, nous avons étudié l’influence de la concentration initiale en

H2O2 sur la cinétique de dégradation des deux colorants (JA et CV) dans le système Fenton et à

pH=3, pour une concentration fixe en Fe2+ à 10-4 M et où nous avons varié celles de H2O2 pour

les deux colorants : 10-4 M, 5x10-4 M, 10-3 M, 2x10-3 M, 5x10-3 M et 7x10-3 M pour le JA et

5x10-5 M, 10-4 M, 2x10-4 M, 5x10-4 M pour le CV . Les résultats obtenus et présentés dans la

Figure (III-42a,b), montrent clairement l’efficacité du procédé Fenton dans le processus de

dégradation des deux composés.
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Figure III-42a : Influence du rapport [H2O2] / [Fe2+] sur la décoloration du JA par le procédé

Fenton : [JA]= 50ppm ; [Fe2+]=10-4 M ; pH= 3.
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Figure III-42b : Influence du rapport [H2O2] / [Fe2+] sur la décoloration du CV par le procédé

Fenton : [CV]= 6ppm ; [Fe2+]=10-4 M ; pH= 3.

De cette figure, on constate qu’une augmentation de la dose en H2O2 de 10-4 M à 7x10-3 pour

le JA et de 5x10-5 M à 5x10-4 pour le CV, engendre un accroissement de l’efficacité du procédé

Fenton où la vitesse de décoloration augmente en fonction du rapport [H2O2] / [Fe2+].

La vitesse de décoloration du JA et CV, pour un rapport en [H2O2] / [Fe2+] égale à 70 (pour le

JA) et à 5 (pour le CV), est meilleure que celle obtenue par rapport aux autres. En effet, la

dégradation obtenue est presque complète au bout de 70 minutes, temps qui correspond à une

décoloration  de 93,2 % pour une valeur du rapport égale à 70 pour le JA et de 92,8 % pour une

valeur du rapport égale à 5 pour le CV. Ce résultat est conforme à nos prévisions car le H2O2 est

la principale source des espèces oxydantes où une augmentation de sa concentration entraîne

l’accélération de la réaction. De plus, ce résultat qui est comparable au nôtre, est rapporté par

plusieurs auteurs [43,45].

III.2.11.2. Procédé Photo-Fenton en lumière artificielle

D’après la littérature il s’est avéré que la combinaison du procédé Fenton aux rayons UV

(photo- Fenton) augmente l’efficacité de ce dernier [46,48]. Sur cette base, nous avons décidé

d’étudier l’effet des irradiations UV artificiels et solaires sur les solutions de colorants traités par

le procédé  photo-Fenton.

Plusieurs travaux [49-52] ont montré que l’efficacité du procédé de photo-Fenton dépendait

des concentrations du peroxyde d’hydrogène et du fer ([H2O2] / [Fe2+]) qui sont les seuls réactifs
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utilisés dans ce système où le pH optimal pour la production des radicaux hydroxyles est égal à 3

[49,52,53,54].

III.2.11.2.1. Influence du rapport [H2O2] / [Fe2+] sur le procédé Photo-Fenton

Comme nous l’avons mentionné précédemment, le rapport des concentrations ([H2O2]/[Fe2+])

est un paramètre important du procédé photo-Fenton. Pour clarifier l’effet de ce rapport et

déterminer sa valeur optimale, l’efficacité du procédé à éliminer les deux colorants (JA et CV)

en solution aqueuse, a été étudiée pour différents rapports. Tous les autres paramètres comme : la

température et le pH ont été maintenus constants (pH=3 et température ambiante) pendant les

différentes expériences.

Pour étudier l’efficacité du système Fe2+/ H2O2/UV254nm à dégrader les deux substrats, nous

avons irradiés à 254nm la solution du JA (50ppm) et CV (6ppm) séparément, en présence de

Fe2+ (10-4M) et des rapports tel que : [H2O2]/[Fe2+]= 10 , 20, 50 et 70 pour le JA et un

rapport égal à 0,5 ,1 ,2 et 5 pour le CV).
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Figure III-43 : Influence de la concentration initiale de H2O2 sur la décoloration de deux colorants par

le procédé Photo-Fenton à 254 nm, a) [JA]= 50ppm ; [Fe2+]=10-4 M ; pH=3.

b) : [CV]= 6ppm ; [Fe2+]=10-4 M ; pH= 3.

La vitesse d’élimination des deux colorants est nettement accélérée par l’association du

système Fenton (Fe+2/H2O2) au rayonnement UV à 254 nm et que le meilleur rapport de

dégradation est toujours le rapport 70 pour le JA et le rapport 5 pour le CV (Figure III-43a,b).

Nous observons que les taux de dégradation pour le JA et le CV sont très élevés et sont de

l’ordre de 98 % après 40 minutes et de 98,75 % au bout de 45 minutes, respectivement.

L’accélération relative de l’élimination des deux colorants par le procédé photo-Fenton à

254 nm peut être attribué à la production supplémentaire des radicaux hydroxyles HO• lesquels

sont générés, principalement, par photolyse de H2O2 à ce rayonnement.
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En solution aqueuse, à pH = 3, l’espèce prédominante de l’ion ferrique, formé dans l’étape

antérieure de décomposition de H2O2 par les ions ferreux (réactif de Fenton), est l’espèce

monomère Fe(OH)2+. Ce complexe absorbe dans l’UV et une partie du visible. Ce faisant, il se

photoréduit en générant Fe2+ et en donnant naissance au radical hydroxyle :

Réaction de Fenton :

H2O2 + Fe2+ + H+ → Fe3+ + H2O + HO• (III-30)

La réduction photochimique de Fe(OH)2+ :

Fe3+ + H2O → Fe(OH)2+ + H+ (III-31)

Fe(OH)2+ + hυ → Fe2+ + HO• (III-32)

Cette réaction ajoute donc une voie supplémentaire de production des radicaux HO• et accélère

la disparition du JA et CV. Simultanément, elle assure la promotion du cycle catalytique du fer

grâce à la régénération rapide de Fe2+ et renforce donc l’action oxydante du réactif de Fenton.

III.2.11.2.3. Etude cinétique de ce procédé

L’évolution cinétique de la dégradation de ces deux colorants, suit une loi cinétique apparente

du premier ordre (Figure III-44a,b).Elle permet de déduire graphiquement les valeurs des

paramètres importants tels que : le rendement d’élimination, le temps de demi-vie (t1/2), les

constantes apparentes (kapp) ainsi que les coefficients de corrélation (R2) (Tableau III-9 et

Tableau III-10).

0 10 20 30 40 50 60
0,0

0,4

0,8

1,2

1,6

2,0

2,4

2,8

3,2

3,6

(a)

Rapport = 70
Rapport = 50

Rapport = 20

Rapport = 10L
n 

(C
0 /

 C
)

Temps (min)

0 10 20 30 40 50
0

1

2

3

4

5

(b)

Rapport = 5

Rapport = 2

Rapport = 1

Rapport = 0,5

L
n
 (
 C

0 /
 C

 )

Temps (min)

Figure III-44 : Linéarisation du modèle cinétique utilisé au cours des processus de décoloration

des colorants (pseudo-premier ordre). a) [JA]= 50ppm ; [Fe2+]=10-4 M ; pH=3

b) : [CV]= 6ppm ; [Fe2+]=10-4 M ; pH= 3.
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Tableau III-9 : Constantes de vitesse, temps de demi-vie et pourcentages d’élimination pour

différentes rapport des concentrations ([H2O2]/[Fe2+]) pour l’oxydation du JA par le système

Fe2+/ H2O2/UV254nm.

[H2O2]/[Fe2+] Pourcentage de

décoloration %

(40 min)

t1/2 (min) Coefficient de

corrélation R2

Constante cinétique

apparente kapp

(min-1)

10 70,63 27,16 0.99258 2,78 10-2

20 90,88 15,45 0.98453 6,34 10-2

50 92,48 11,06 0.96801 9,46 10-2

70 98 9,60 0.98268 1,14 10-1

Tableau III-10 : Constantes de vitesse, temps de demi-vie et pourcentages d’élimination pour

différentes rapport des concentrations ([H2O2]/[Fe2+]) pour l’oxydation du CV par le système

Fe2+/ H2O2/UV254nm.

[H2O2]/[Fe2+] Pourcentage de

décoloration %

(45 min)

t1/2 (min) Coefficient de

corrélation R2

Constante cinétique

apparente kapp

(min-1)

0,5 79,58 19,9 0.99924 3,52 10-2

1 81,65 11,1 0.97281 4,21 10-2

2 87,65 6,0 0.9232 6,00 10-2

5 98,75 3,4 0.9728 1,01 10-1

III.2.11.3. Oxydation des colorants par le procédé hélio-photo-Fenton (photo-Fenton

solaire)

Depuis une vingtaine d’années, les chercheurs étudient la dégradation photocatalytique de

polluants en milieu aqueux et d’effluents pollués. Ils ont mis en évidence la possibilité de

dégrader jusqu'à la minéralisation complète de nombreux polluants. Il a aussi été prouvé que

certains effluents industriels (colorants, lixiviats, effluents papetiers, ou effluents agricoles)

pouvaient être traités dans une certaine mesure (diminution du COT, diminution de la toxicité,

augmentation de la biodégradabilité) en laboratoire. Cependant, malgré l’efficacité reconnue de

cette technique, il n’existe à ce jour que peu de réacteurs pilotes capables de traiter des débits

d’effluents importants [55,56].
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La génération artificielle de photons UV pour la dégradation de polluants en milieu aqueux est

l’élément le plus coûteux en énergie lors du fonctionnement d’unités de traitement

photocatalytique. Ceci rend ce type de traitement coûteux par rapport à d’autres techniques

d’oxydation [56-58]. C’est pour cette raison que le soleil peut être utilisé comme source gratuite

d’irradiation en tant qu’énergie lumineuse.

Dans une région à fort taux d’ensoleillement, comme c’est le cas en Algérie, l’utilisation des

radiations solaires pour le traitement de la pollution chimique et microbienne dans l’eau, est un

atout important.

L’oxydation des deux colorants par le procédé hélio-photo-Fenton (soleil/H2O2/Fe2+) à été

étudiée pour examiner la performance de cette technique sur la dégradation de la matière

organique en solution aqueuse sous différentes conditions expérimentales. Le pH du milieu a été

fixé à 3 comme étant la valeur optimale donnant le meilleur rendement de décoloration. En plus

de l’oxydation par des radicaux hydroxyles générés par le système, les composés organiques

présents dans le milieu peuvent absorber la lumière et atteindre des états excités capables de

provoquer des réactions chimiques qui entraînent la rupture des liaisons chimiques.

III.2.11.3.1. Cinétique de dégradation par procédé hélio-photo-Fenton

La cinétique de disparition du colorant JA et CV par les procédés hélio-photo-Fenton est

représentée sur la Figure (III-45a,b).
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Figure III-45 : La disparition des deux colorants par le système H2O2/Fe2+/soleil,

a) [JA] = 50 ppm; [Fe2+ ] = 10-4 M ; [H2O2] = 7x10-3 M. b) [CV] = 6 ppm; [Fe2+ ]= 10-4 M;

[H2O2] = 5x10-4 M.
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Cette figure montre que la dégradation par ce système est efficace. Au bout de 90 min, le taux de

disparition du JA par le procédé hélio-photo-Fenton est égale à 96,82% pour un rapport

[H2O2]/[Fe2+] égale à 70, alors que celui du CV est de 97,44% au bout de 50 minutes et pour un

rapport égal à 5.

Conclusion

D’après les résultats obtenus nous pouvons conclure que :

- les solutions aqueuses du JA et CV peuvent être dégradées de façon efficace par le système

Fenton, Photo-Fenton et Photo-Fenton solaire.

- les rapports des réactifs [H2O2]/[Fe2+] influent fortement sur l’efficacité du procédé photo-

Fenton. La valeur optimale du rapport [H2O2]/[Fe2+] est propre à chaque solution à traiter.

- le procédé photo-Fenton a amélioré la dégradation du JA et CV par rapport au procédé de

Fenton où celui-ci est dû à la production supplémentaire des radicaux HO•.

- un des inconvénients de ce système est l’emploi d'une lumière artificielle qui peut augmenter le

coût de traitement à cause de la durée de vie moyenne de la lampe et de la consommation en

énergie électrique. Dans ce contexte, l'utilisation de la lumière solaire diminuerait nettement ce

coût du traitement, en fournissant une étape importante vers des applications de nature

industrielle [59].

- nous avons confirmé que le soleil est une source de traitement des eaux usées. Ce serait un effet

bénéfique pour les pays à fort taux d’ensoleillement.
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III.2.12. Dégradation du JA et du CV par les systèmes like-Fenton (Fe3+/ H2O2) et like-

Photo-Fenton (Fe3+/ H2O2/UV)

III.2.12.1. Expériences préliminaires

Pour mettre en évidence l’efficacité du processus like-Fenton et like-photo-Fenton, nous avons

vérifié le comportement du mélange JA/Fe(III) et CV/Fe(III) (évolution thermique des mélanges

colorants/Fe(III).

Le suivi de l’évolution du mélange Fe(III)/colorant en absence de lumière et à température

ambiante appelée aussi évolution thermique, est une étape nécessaire pour détecter d’éventuelles

interactions entre les divers constituants de ce système.

Lors des deux mélanges (JA/Fe(III) et CV/Fe(III)) avec [JA]=50ppm, [CV]=6ppm et

[Fe(III)]=10-4 M) maintenu à l’obscurité et à température ambiante, aucun changement d’aspect

des deux solutions n’a été observé mais seulement une addition spectrale de Fe(III) et des deux

colorants, particulièrement, dans la zone comprise entre 200 et 350 nm (Figure III-46a,b). Dans

ces conditions, on constate qu’il ne s’est pas produit de réaction de complexation entre le Fe (III)

et le colorant (JA ou CV). Ce qui indique que la structure des deux colorants est totalement

conservée.
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Figure III-46 : Evolution thermique du spectre UV-Visible du mélange JA (50ppm)/ Fe(III) et

CV (6ppm)/Fe(III); [Fe(III)]=10-4M, pH = 3.(a) Jaune d’alizarine (b) Cristal violet.
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III.2.12.2. Influence du rapport [H2O2]/[Fe3+] sur l’élimination du JA et du CV par le

système like-Fenton (Fe3+/ H2O2)

Le procédé Fe(III)/H2O2 appelé like-Fenton, est largement utilisé dans la décomposition des

polluants. Il est basé sur la décomposition du peroxyde d’hydrogène en présence d’ions ferriques

à pH acide pour produire les radicaux •OH selon le mécanisme suivant :
  HOOHFeOHFe 2

22
3 k=10-3 M-1s-1 (III-32)

  2
2

2 FeHOOOHFe k=2,7 10-3 M-1s-1 (III.33)

Les radicaux hydroperoxyle sont moins puissants que les radicaux hydroxyles.

OHOHFeOHFe 3
22

2   k=63 M-1s-1 (III.34)

Ce procédé est bien moins efficace que le procédé de Fenton. Cependant, sa combinaison avec

les rayonnements  UV, augmente le taux de dégradation.

Pour vérifier l’influence du rapport des concentrations [H2O2]/[Fe+3] sur l’efficacité de

décoloration d’une solution en JA ou de CV à pH acide, nous avons varié la concentration de

H2O2 en gardant celle du Fe(III) constante (égale à 10-4 M) de façon à avoir les rapports

suivants : 1, 2, 5, 10, 50, 70 pour le JA et 0,5, 1, 2, 5 pour le CV.

La Figure (III-47a,b), nous a indiqué que la décoloration par le procédé Fe3+/ H2O2 du JA et

du CV a été lente surtout pour les faibles rapports (de 0,5 jusqu'à 5). Par contre pour le JA et

pour des rapports élevés tels que : 50 et 70, nous observons une amélioration sur le rendement

d’élimination du JA où le taux de disparition est égal à 53,86 % pour un rapport égal à 70 au

bout de 120 minutes. De plus, nous constatons une dégradation insignifiante pour le CV pour les

différents rapports étudiés (19 % de décoloration après 120 minutes de réaction pour un rapport

égal à 5). Cela pourrait être expliqué par une lente activation du peroxyde d’hydrogène par

Fe(III) et donc par une très lente production des radicaux •OH due essentiellement à une

formation d’un complexe intermédiaire lequel est suivi d’une décomposition très lente (Eqs.

(III-32) - (III.34)).
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Figure III-47 : Influence du rapport [H2O2] /[Fe+3] sur la décoloration des deux colorants par le

procédé like-Fenton, a) [JA]= 50ppm ; [Fe3+]=10-4 M ; pH=3. b) : [CV]= 6ppm ; [Fe3+]=10-4 M ;

pH= 3.

III.2.12.3. Influence du rapport [H2O2]/[Fe3+] sur l’élimination du JA et du CV par le

système like-photo-Fenton (Fe3+/H2O2/UV)

Le procédé associant le réactif de like-Fenton à la lumière artificielle à 254 nm

(Fe3+/H2O2/UV) est connu sous le nom de photo-Fenton-like.

La dégradation du JA ou du CV, pour la même concentration en colorant et pour les mêmes

rapports [H2O2]/[Fe+3] à pH acide, a conduit à une meilleure efficacité de ce processus.

Comme le montre la Figure (III-48a,b), la dégradation des substrats est beaucoup plus rapide

lorsque le mélange est exposé à la lumière qu’en obscurité et où toutes les autres conditions

expérimentales ont été identiques. Cette performance parait être liée à une production des

radicaux via des réactions multiples telles que :

 photoréduction du Fer (III) à 254 nm qui conduit directement à la libération des radicaux
•OH et à la formation de Fer(II).

 photolyse de H2O2 à cette même longueur d’onde qui génère des radicaux •OH.

 réaction entre H2O2 et Fe2+ qui en plus de la production des radicaux •OH, régénère le

Fe3+, assurant par la même occasion, la production cyclique de ces entités très actives.

En outre, l’accroissement de la concentration initiale de H2O2 permet d’augmenter l’efficacité du

procédé Fe(III)/H2O2/UV vis-à-vis du JA et CV
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Figure III-48 : Influence du rapport [H2O2] /[Fe+3] sur la dégradation des deux colorants par le

procédé like-photo-Fenton à pH= 3, a) [JA]= 50ppm ; [Fe2+]=10-4 M. b) : [CV]= 6ppm ;

[Fe3+]=10-4 M.

On note par ailleurs, que le meilleur rapport d’abattement est égal à 70 pour le JA où cet

abattement est de l’ordre de 98% au bout de 50 minutes et à 5 pour le CV où celui-ci est de

l’ordre de 98.7 % au bout de 60 minutes.

III.2.12.3.1. Etude cinétique de dégradation du JA et du CV par le procédé like-photo-

Fenton

Le tracé ln (C0/C) en fonction du temps d’irradiation (C0 et C représentent les concentrations

du JA ou CV à t = 0 et à l’instant t respectivement), est bien linéaire avec des coefficients de

corrélations supérieurs à 0,94 environ de. On peut déduire que le processus de dégradation du JA

et du CV peut être représenté des modèles cinétiques du pseudo-premier-ordre (Figure (III-

49a,b)). Dans ces conditions et pour chaque substrat, les constantes cinétiques apparentes, le

taux de dégradation et les coefficients de corrélation sont récapitulés dans les Tableaux (III-11)

et (III-12).
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Figure III-49 : Linéarisation du modèle cinétique utilisé au cours des processus de dégradation

des deux colorants à pH=3 (pseudo-premier ordre). a) [JA]= 50ppm ; [Fe3+]=10-4 M.

b) : [CV]= 6ppm ; [Fe3+]=10-4 M.

Tableau III-11 : Constantes de vitesse, taux de dégradation et temps de demi-vie pour différents

rapports [H2O2]/[Fe+3] lors de la disparition du JA  par le procédé Fe3+/ H2O2/UV à 254 nm.

[H2O2]/[Fe3+] Pourcentage de

dégradation %

(50 min)

t1/2 (min) Coefficient de

corrélation R2

Constante cinétique

apparente kapp

(min-1)

10 54,15 45,54 0.94274 1,13 10-2

50 95,91 20,66 0.97921 6,14 10-2

70 98,08 18,82 0.96833 7,62 10-2

Tableau III-12 : Constantes de vitesse, taux de décoloration et temps de demi-vie pour

différents rapports [H2O2] /[Fe3+] lors de la disparition du CV  par le procédé Fe3+/ H2O2/UV à

254 nm.

[H2O2]/[Fe3+] Pourcentage de

dégradation %

(60 min)

t1/2 (min) Coefficient de

corrélation R2

Constante cinétique

apparente kapp

(min-1)

0,5 55 52,38 0.99737 1,55 10-2

1 64 43,59 0.9694 1.17 10-2

2 68 39,20 0.99522 2 10-2

5 98,7 8,10 0.98465 8,02 10-2
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Conclusion

A travers les résultats obtenus, nous concluons que :

 Le taux de dégradation du JA, CV par le procédé like-Fenton et Photo-like-Fenton augmente

avec l’augmentation des doses des réactifs (Fe3+, H2O2) et donc avec l’augmentation des

rapports [H2O2]/[Fe3+], Plus le rapport est élevé plus le taux d’abattement est grand.

 L’élimination du CV par le procédé Fe3+/ H2O2 a été lente, Cela pourrait être expliqué par une

lente activation du peroxyde d’hydrogène par Fe(III) et par conséquent par une très lente

production des radicaux OH•.

 La disparition du JA et du CV est plus  rapide par le procédé  H2O2/Fe+3/UV254 nm que par le

procédé H2O2/Fe3+.

III.2.12. Comparaison des performances des procédés étudiés en milieu homogène pour

chaque colorant

Afin de comparer les performances de différents procédés utilisés pour la dégradation des

deux colorants en milieu homogène dans certaine conditions, les résultats des expériences de

dégradation du JA (50 ppm) et du CV (6 ppm), ont été réunis, en considérant la même dose des

deux oxydants H2O2 et S2O8
2- (10-2M pour le JA et 10-4 M pour le CV), en considérant la

concentration en photosensibilisateur (acétone) égale à 10-1 M, en considérant la concentration

en Fe2+ et en Fe3+ égale à 10-4 M et en considérant les taux de dégradation obtenus après 40

minutes de réaction. Les résultats obtenus sont présentés sur la Figure (III-50a,b).

Figure III-50a : Comparaison des performances de différents procédés en milieu homogène.

[JA] = 50 ppm.
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Figure III-50b : Comparaison des performances de différents procédés en milieu homogène.

[CV] = 6 ppm.

Dans les conditions de nos expériences, la comparaison de l’efficacité des différents procédés

pour le JA suit l’ordre suivant : Photo-Fenton > like- Photo-Fenton > H2O2/UV > S2O8
2-/UV >

Fenton >  H2O2/ S2O8
2-/UV > Acétone/UV > like-Fenton > Photolyse solaire > Photolyse UV.

Par contre pour le CV, l’efficacité décroit dans l’ordre suivant : Photo-Fenton >  S2O8
2-/UV >

like- Photo-Fenton> Acétone/UV > Fenton > H2O2/UV > H2O2/ S2O8
2-/UV > like-Fenton >

Photolyse solaire > Photolyse UV.
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III.3. Transformation du JA et du CV en absence et en présence de lumière en milieu

hétérogène. Utilisation des différents supports tels que : Famille Tiona de TiO2,

ZnOcommercial, ZnOpur et ZnOdopé (ZnO-Bi2O3)

La photocatalyse hétérogène est également un procédé d’oxydation avancé. Elle consiste à

irradier un semi-conducteur, à l'aide d'un rayonnement ultraviolet UV produit naturellement via

la lumière solaire ou artificiellement à l'aide d'une lampe UV et dépend principalement, des

caractéristiques de la molécule à dégrader et de la source lumineuse UV (puissance, longueur

d’onde maximale, procédé d’irradiation) et du type de semi-conducteur, jouant le rôle de

photocatalyseur. En vogue actuellement, la photocatalyse apparaît comme une alternative

technologique pour le traitement des molécules réfractaires. En effet, elle permet une destruction

de polluants organiques, comme les colorants, tout en menant à une minéralisation complète

[1-5].

La suite de ce chapitre, sera consacrée au traitement des deux solutions de colorants déjà

étudiés (JA, CV) par la photocatalyse hétérogène utilisant le dioxyde de titane TiO2 puis le

monoxyde de zinc (ZnO) comme catalyseur. Des suspensions aqueuses du catalyseur renfermant

le JA ou le CV à pH non contrôlé, sauf précision apportée dans le texte, ont ainsi été irradiées

avec une lampe polychromatique présentant un maximum d’émission à 365 nm. Ces lampes

polychromatiques ont été choisies dans le souci de minimiser la photolyse directe et de se

rapprocher du spectre solaire atteignant le sol.

Nous allons en premier lieu, présenter l’oxydation photocatalytique des deux colorants (JA et

CV) en présence de TiO2. Les paramètres principaux qui peuvent influencer l’efficacité du

système ont été aussi étudiés ; il s’agit de la nature du catalyseur, de la concentration initiale  de

colorant, de celle de TiO2, du pH, de l’ajout du peroxyde d’hydrogène, de l’ajout des alcools, de

l’ajout des sels, et enfin la comparaison de l’efficacité du système obtenue sous irradiation

solaire. Nous avons aussi suivie la minéralisation du JA et CV dans le mélange colorant / TiO2.

Nous présentons en second lieu une étude photocatalytique, en utilisant le ZnO comme

photocatalysaur où nous avons analysé l’influence de différents paramètres (masse de ZnO,

concentration de colorant, pH, l’ajout des sels comme les chlorures, les carbonates, les

bicarbonates et l’ajout des alcools).

En troisième partie nous étudierons la dégradation du JA par les deux systèmes ZnO pur/UV

et ZnO dopé/UV (ZnO -Bi2O3/UV) et nous avons comparé les résultats avec ceux obtenus avec

le système ZnO commercial/UV.
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La dernière partie a été consacrée à la comparaison de l’efficacité des procédés étudiés en milieu

hétérogène pour les deux colorants.

III.3.1. Caractéristique du  photocatalyseur TiO2 et ZnO

L’oxyde de titane TiO2 est le photocatalyseur le plus utilisé dans la dégradation des

polluants organiques et il a été largement étudié à des concentrations jusqu'à 8 g.L-1 [2]. Il est

mentionné que, le TiO2 est un semi-conducteur qui absorbe de la lumière à (λ < 390 nm) [3]. En

outre, Il a été démontré que ce dernier possède une grande stabilité chimique, inerte, non toxique,

possède aussi une bonne performance et est disponible à des prix très intéressants. Le TiO2

utilisé pour notre travail provient de la compagnie Allemande Degussa sous le nom de TiO2-P25.

Il présente une surface spécifique de 55 m2.g-1, une taille cristalline de 30 nm, bien que non

poreux, il est constitué de 80 % d’anatase et 20% du rutile [6-8].

L’oxyde de zinc (ZnO) est un semi-conducteur qui a été étudié depuis les années 70. L’étude

et l’utilisation de ce matériau reviennent en force depuis environs onze ans [9-13],  en raison de

ses propriétés fondamentales attractives comme sa bande gap, sa grande énergie de liaison

d’excitation et sa structure cristallographique qui est de type hexagonale compacte stable. La

surface spécifique du ZnO est de 50 m2.g-1, sa taille cristalline est de 20 nm et de plus il est non

poreux [14-17]. Cependant, le ZnO présente l’inconvénient d’être instable et se dissoudre en

milieu acide.

III.3.2. Transformation directe et indirecte  du JA et du CV en présence de TiO2-P25

III.3.2.1. Transformation directe du JA et du CV en présence de TiO2-P25

III.3.2.1.1. Adsorption des colorants sur les catalyseurs

L’adsorption à la surface du catalyseur est généralement l’étape initiale précédant l’acte

photocatalytique. Elle est le siège d’une interaction de la molécule à dégrader et de la surface du

catalyseur. Ce sont en principe ces molécules à l’état adsorbé qui conditionneraient la vitesse

initiale de photocatalyse [18,19]. Par contre, d’autres auteurs, affirment que l’adsorption des

composés organiques, même si elle accélérait grandement la dégradation, n’était pas

indispensable. Les radicaux HO• peuvent se diffuser dans la solution afin de réagir avec les

polluants à la surface [20,21]. L’estimation de la part d’adsorption du substrat sur le semi-

conducteur, peut donc fournir des éléments utiles à l’étude de la cinétique photocatalytique du

polluant.

Le TiO2 à des affinités d’adsorption plus au moins importantes vis-à-vis de certain colorants,

d'où une compétition entre l’adsorption et la photo dégradation. L’étude de la dégradation
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photocatalytique doit passer par une étude préalable de l’adsorption des solutions de colorants

sur TiO2. L’étude est effectuée à une température ambiante et au pH naturel des deux substrats.

Le taux d’adsorption pour les deux colorants a été déterminé à partir d’une solution de JA (70

ppm) ou CV (6ppm) renfermant du TiO2 (1 g L-1) par spectrophotométrie UV-Visible, en

mesurant les absorbances de chaque solution.

Le suivi du taux d'adsorption en fonction du temps de contact du substrat avec le catalyseur a

permis de déterminer sa valeur pour un temps de réaction de 30 minutes (Figure III-51a,b).

Avant d’entamer les irradiations à 365 nm, les suspensions colorant / TiO2-P25 ont été agitées

pendant 30 minutes à l’obscurité, un temps qui est donc largement suffisant pour atteindre

l'équilibre d'adsorption.
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Figure III-51 : Cinétique d’adsorption des deux colorants sur 1g L-1 TiO2-P25, pHexp= 6,2

(a) : [JA] = 70 ppm ; (b) : [CV] = 6 ppm.

L’analyse des courbes montre que l’adsorption sur les deux colorants a été négligeable, elle a

été estimée à environ 1,5 % et 9 % pour le JA et CV respectivement de la concentration initiale

au bout 30 minutes d’agitation. Ces résultats permettent de conclure que les deux colorants ne

s’adsorbent pratiquement pas sur les particules de TiO2 en absence de la lumière. Ceci va donc

nous permettre, de bien situer l’efficacité propre du système TiO2/UV.

III.3.2.2. Transformation indirecte du JA et du CV en présence de système TiO2-P25/UV à

365 nm : évolution spectrale du JA et du CV

La photocatalyse UV a fait l’objet de beaucoup travaux de recherche dans le traitement des

eaux et de l’air [22-24], le protocole consiste à irradier la solution en suspension avec de la

lumière UV à 365 nm à pH libre. Nous avons placé la solution de chaque colorant en présence de
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TiO2 (1g L-1) sous agitation à l’obscurité durant 30 minutes. Quand l’équilibre d’adsorption a été

atteint, la solution a été soumise à l’irradiation à 365 nm et a été suivi par spectrophotométrie.

Cette irradiation a conduit à une décoloration progressive de la solution colorée  et par

conséquent à une diminution de l’intensité de la bande la plus intense pour le JA et le CV

(Figure (III-52a,b)). Ceci indique clairement que la lumière émise par la lampe et la quantité de

TiO2 ajoutée, induisent la photodégradation de ces deux colorants. La décoloration presque

complète a été obtenue au bout de six heures d’irradiation pour le JA et au bout de 30 minutes

pour le CV. En outre, nous n’avons pas observé une formation de nouvelles bandes au cours de

ce balayage.
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Figure III-52 : Spectre UV –visible des deux colorants en fonction du temps d’irradiation en

présence de TiO2 (1 g. L-1), 300 nm < λirr < 450 nm. (a) :JA (70 ppm) (b) : CV (6ppm)

III.3.2.3. Apport de la photolyse directe à la photocatalyse à 365 nm

Pour faire apparaitre l’efficacité du procédé photocatalytique, il est indispensable de vérifier

dans quelle mesure la photolyse directe contribue à la dégradation du JA et CV dans nos

conditions expérimentales. Des solutions aqueuses de JA et CV (70ppm, 6ppm) ont été irradiées

en absence et en présence de photocatalyseur à 365 nm. Les résultats obtenus sont représentés

sur la Figure (III-53a,b) et prouvent :

- que sous irradiation UV et en absence du TiO2, une faible diminution de la concentration en JA

et en CV est observée au bout de 360 minutes d’irradiation. Elle est de l’ordre de 22% et 30%

respectivement.
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- qu’en présence de TiO2-P25, l’irradiation conduit à une destruction totale du JA et du CV dans

la solution au bout de 360 minutes pour le JA et 30 minutes pour le CV. Ces résultats confirment

la nature photocatalytique de la réaction. Les particules de TiO2 sont à l’origine de cette

activation. Elles vont absorber les radiations UV pour donner naissance à des espèces très

réactives (les radicaux •OH), qui conduiront à la dégradation des deux colorants en solution.

- que les taux de décoloration des deux colorants évoluent progressivement avec le temps du

traitement photocatalytique par TiO2-P25, atteignant ainsi les valeurs de 94,19% (après 360

minutes) et 97,41% (après 40 minutes d’irradiation) respectivement.
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Figure III-53 : Processus de décoloration du JA et CV par la photolyse directe et par le

procédé TiO2/ UV, [TiO2] = 1g L-1, λirr = 365 nm. (a) : JA (70ppm), (b) : CV (6 ppm)

III.3.2.4. Influence des différents paramètres physico-chimiques sur la

phototransformation du JA et du CV en présence de TiO2-P25 / UV 365 nm

Les paramètres principaux qui peuvent influencer l’efficacité de la photodégradation des deux

substrats (le JA et le CV), ont été étudiés ; il s’agit de la concentration initiale  de chaque

colorant, de celle en TiO2, du pH, de l’ajout du peroxyde d’hydrogène, de l’ajout des alcools, de

l’ajout des sels et de la nature du catalyseur. Cette étude à pour but de bien comprendre ce

phénomène.

III.3.2.4.1. Influence de la concentration du catalyseur

L’efficacité de la photocatalyse hétérogène dépend directement de la quantité du catalyseur en

suspension, d’où l’utilité d’optimiser la concentration en catalyseur. De plus, celle-ci dépend de

la radiation incidente entrant dans le photoréacteur laquelle doit être totalement absorbée par le

photocatalyseur. Ceci va également dépendre de la nature du solide et des caractéristiques

géométriques du photoréacteur [25]. Lorsque la lampe est immergée dans le réacteur, la



Chapitre III : Résultats et discussion

136

concentration optimale en TiO2 peut être très grande (environ plusieurs grammes par litre de

solution (1-8 g.L-1).

Lorsque la lampe est à l’extérieur du réacteur, la concentration en catalyseur appropriée est de

1 à 2 g/L. Dans tous les cas, un effet d’écran se produit quand la concentration en TiO2 est trop

élevée. Ainsi, la vitesse de réaction diminue à cause d’une opacité de la solution qui empêche le

catalyseur d’être illuminé. De plus, la taille des particules a aussi une influence sur l’opacité de

la solution.

A travers ce que nous avons mentionné précédemment, nous avons cherché

expérimentalement cette concentration optimale.

À différentes concentrations en TiO2 allant de 0,1 jusqu 'à 2 g. L-1, nous avons irradié chaque

solution de colorant à 365 nm et les résultats expérimentaux sont représentés dans la Figure

(III-54a,b).
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Figure III-54: Influence de la concentration du TiO2 sur la dégradation des deux colorant,

pH= 6,2 et T= 20°C. (a) : JA (70 ppm), (b) : CV (6ppm).

Les résultats illustrés dans cette figure, montrent que :

- le taux de dégradation des deux colorants sont proportionnelles à la concentration de TiO2 où

ce comportement est une conséquence d’une augmentation de la surface de particules à

illuminer, produisant ainsi une plus grande quantité de paires "électron-trou" et donc une plus

grande quantité de •OH.

- le taux de d’élimination augmente en fonction de la concentration en catalyseur TiO2 jusqu'à un

optimum de 1 g L-1. Au delà de cet optimum, on remarque que les taux commencent à diminuer.
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En effet, à des concentrations élevées en TiO2, l’agrégation des particules TiO2 réduit la surface

de contact entre la solution et le catalyseur conduisant ainsi à une réduction du nombre de sites

actifs à la surface. La lumière s’infiltre difficilement à cause de l’opacité de la solution (l’effet

écran) [4]. Cette valeur optimale de 1 g. L- 1 sera utilisée pour les expériences avec le JA et le

CV. Les résultats obtenus sont en accord avec ceux publiés dans la littérature [26].

III.3.2.4.2. Influence de la concentration initiale en colorant et traitement cinétique

Dans tous les procédés de traitement des eaux, l'effet de la concentration en polluant est d'une

importance majeure. Il est donc intéressant d'étudier ce paramètre. Le but de cet essai est

d'analyser l’influence de la concentration initiale en colorant dans l’eau à traiter sur l’efficacité

du procédé photocatalytique. En effet, comme une certaine quantité de radiations UV peut être

absorbée par les molécules du colorant plutôt que par la surface du TiO2, il est clair que

l’efficacité de la photocatalyse dépend de la concentration en colorant.

L’influence de la concentration initiale du JA et du CV a été étudiée à pH libre, à température

ambiante et  pour une concentration de TiO2 de 1 g L-1.

La cinétique de la décoloration des deux colorants représentée dans la Figure (III-55a,b),

démontre que le pourcentage de la photodégradation dépend  fortement de la concentration

initiale des colorants étudiés où ce pourcentage diminue avec l’augmentation de la concentration

initiale. Des résultats similaires ont été rapportés pour l’oxydation photocatalytique d’autres

colorants [27,28].
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Figure III-55: Cinétique de disparition des deux colorants à différentes concentrations initiales

en présence de TiO2 (1 g. L-1). (a) : JA (70 ppm), (b) : CV (6ppm).
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La disparition du JA et du CV est plus rapide pour les concentrations faibles. Ceci peut

s’expliquer par la plus grande disponibilité des espèces réactives photogénérées comme : •OH,

h+, O2
.-
. De plus à forte concentration, la diminution de taux de dégradation peut être attribuée à

la diminution des sites actifs due à la compétition entre les photoproduits, souvent plus

facilement à dégrader et le substrat restant.

La vitesse de dégradation est liée directement à la probabilité de formation des radicaux

hydroxyles •OH sur la surface du catalyseur et à leur probabilité de réagir avec les molécules du

polluant. Normalement, quand les concentrations initiales des deux substrats augmentent à la

surface du photocatalyseur, la probabilité de réaction entre les molécules de ces polluants et les

espèces oxydantes augmentent également. Ce qui conduit à une amélioration de la vitesse de

dégradation, tout en constatant qu’il n’excite pas une forte dépendance entre la quantité absorbée

en polluant et la vitesse de dégradation. La raison présumée est que pour les fortes

concentrations en colorant, la génération de radicaux •OH à la surface du photocatalyseur est

réduite puisque les sites actifs sont couverts par les molécules du produit à traiter [29].

Dans nos conditions expérimentales, une étude cinétique montre que ce processus peut être

décrit par une cinétique apparente d’ordre 1 pour les deux colorants (Figure III-56a,b). Sur les

Tableaux (III-13) et (III-14), sont résumées les caractéristiques principales de cette cinétique.
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Figure III-56 : Modélisation de la dégradation photocatalytique des deux colorants sous

irradiation UV par une cinétique d’ordre 1, [TiO2] = 1 g L-1. (a) : JA , (b) : CV.
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Tableau III-13 : taux de disparition, constantes de vitesses de réaction du 1er ordre et temps de

demi-vie à différentes concentrations du JA.

[JA] ppm Pourcentage de
décoloration %

(360 min)

Temps de
demi-vie t/2

(min)

Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)
50 99,34 77,41 0,98046 1,49 10-2

70 94,19 113,44 0,97175 5,83 10-3

80 59 213,64 0,97894 2,87 10-3

Tableau III-14: taux de disparition, constantes de vitesses de réaction du 1er ordre et temps de

demi-vie à différentes concentrations du CV.

[CV] ppm Pourcentage de
décoloration %

(30 min)

Temps de
demi-vie t/2

(min)

Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)
2 99,9 4,53 0,99737 2 10-1

4 99,8 5,34 0,99564 1,8 10-1

6 97,41 6,76 0,98631 1,4 10-1

7 95,85 7,34 0,99694 1,1 10-1

8 93,94 7,60 0,99782 7,6 10-2

Nous remarquons que le temps de demi-vie diminue lorsque la concentration initiale du JA et

du CV diminue et que la constante de vitesse de la réaction  diminue également avec

l’augmentation de la concentration initiale des colorants (Tableau III-13 et Tableau III-14).

III.3.2.4.3. Influence de l’ajout d’accepteur d’électron (H2O2)

Dans les réactions de transformation photocatalytique en présence de TiO2, l’étape limitante

principale est la recombinaison "électron-trou positif" (e-/ h+) qui va conduire à une perte

d’énergie  et par conséquent à l’obtention d’un rendement quantique faible. Ainsi, la prévention

de la recombinaison "électron-trou positif" devient donc très importante.

La concentration du peroxyde d’hydrogène est un facteur important dans le procédé

photocatalytique. De nombreux chercheurs ont constaté que l’ajout d’accepteurs d’électron, tels

que le H2O2 et les persulfates, permet de réduire ce phénomène et permet d’augmente le taux de

dégradation de la molécule organique [30-32]. De plus, il a été prouvé que le peroxyde

d’hydrogène est un meilleur accepteur d’électron que l’oxygène [25,33].
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La photocatalyse par le TiO2-P25 des deux colorants a  été étudiée à différentes concentrations

en peroxyde d'hydrogène  (10-1, 10-2 et 10-3 M). Les résultats  représentés dans la Figure (III-

57a,b), ont  prouvé que le pourcentage de processus d’élimination des deux substrats, augmente

avec la croissance de la concentration de H2O2. On peut donc déduire que l’ajout d’accepteur

d’électron comme le H2O2, accélère la dégradation photocatalytique des deux colorants étudiés.

Les résultats de l’expérience ont montré que la dégradation du JA et du CV est totale après 60 et

15  minutes d'irradiation respectivement en présence de 10-1 M de H2O2 et 1 g L-1 de TiO2.
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Figure III-57 : Influence de l’ajout de H2O2 sur la photocatalyse en présence de TiO2 (1 g L-1)

des deux colorants. (a) : JA (70 ppm) ; (b) : CV (6 ppm)

La cause principale de l’accélération induite par le H2O2 est la réduction de la vitesse de

recombinaison " trou positif-électron " grâce à la réaction de ces derniers avec le H2O2. Ce qui

favorise ainsi la formation des radicaux hydroxyles [34-36].

H2O2 +   e-
BC →    OH- + HO• (III-35)

H2O2 + O2
•- → OH- +  HO• + O2 (III-36)

 Il convient que mentionner que le pH du milieu joue également un rôle important dans le

processus de dégradation du polluant. Cet ajout de H2O2 conduit en milieu acide à la formation

d’entités moins réactives comparativement aux radicaux HO•. Ce sont les espèces HO2
. - :

O2
•- + H+ → HO2

• pKa = 4,88 (III-37)

 Pour une grande concentration en peroxyde d’hydrogène, plusieurs auteurs [35], [37,38] ont

observé l’inhibition des cinétiques de la photodégradation. Ceci est attribué à la consommation
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des radicaux HO• et la formation des radicaux HO2
•, beaucoup moins réactif que l’oxygène

moléculaire selon les réactions suivantes :

H2O2 + HO• →  HO2
• + H2O (III.38)

HO2
• + HO• →  H2O + O2 (III.39)

 Le flux photonique est nécessaire pour la photodégradation des polluants organiques pour

une forte concentration de H2O2 [39]. Par conséquent, toutes les oxydations du système sont

réduites et les taux de dégradation sont retardés.

En conclusion, on peut affirmer que le système TiO2/H2O2/UV est plus efficace que le système

TiO2/UV seul, cependant, dans le cas des doses optimales de H2O2. Cette conclusion est

conforme à celle obtenue par plusieurs auteurs travaillants sur différentes substances organiques.

III.3.2.4.4. Influence des sels sur la décoloration des deux colorants

Dans les rejets textiles, les colorants sont souvent présents avec une multitude de composés

organiques et inorganiques qui peuvent influencer le processus de traitement [40]. Les analyses

physico- chimiques des rejets, ont souvent révélé la présence des plusieurs ions tel que Cl-,

CO3
2-, HCO3

-, avec des teneurs dépendant de la nature de l’effluent ainsi que du site où sont

effectués les prélèvements. L’effet des ions sur la dégradation photocatalytique, dépend de

chaque ion, de la nature de la molécule à traiter par photocatalyse et du milieu de traitement.

En plus, Les sels ont un usage principal dans certains procédés de coloration ou  teinture, dans

l’industrie textile, pour une fixation directe des colorants sur les fibres cellulosiques. Les

chlorures de sodium et les sulfates de sodium sont utilisés fréquemment comme agents

d’épuisement ou de retard, avec une quantité pouvant atteindre les 60 g.L-1 [41-43]. Ce qui

augmente la charge de pollution de l’effluent produit et qui montre que ces ions inorganiques

sont principalement utilisés dans le processus de teinture pour le transfert de colorant en tissu.

Par conséquent, les eaux usées de l'industrie des colorants, contiennent de grandes quantités

d’ions inorganiques comme les carbonates et les chlorures.

La littérature indique qu'il y a plusieurs d’études sur l'effet de sels inorganiques sur la

dégradation des colorants textiles traités par  la technologie d'oxydation avancée telle que la

photocatalyse [44,46]. Afin de vérifier l’impact des sels inorganiques sur le traitement

photocatalytique en milieu hétérogène, on a procédé à une série d’expériences où nous avons

ajouté différentes concentrations de NaCl, de Na2SO4, séparément, allant de 10-3 M jusqu'à

10-1 M à chaque colorant en présence de TiO2-P25 (1g L-1).
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La présence des ions chlorures en solution dans le procédé photocatalytique, affecte

l’efficacité de ce procédé, d’une part par l’adsorption des anions sur la surface de TiO2 surtout à

pH < pHPZC, empêchant l’adsorption des molécules à dégrader. D’autre part ces ions peuvent

consommer les radicaux hydroxyles en formant des radicaux moins réactifs.
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Figure III-58 : Influence de l'addition des ions Cl- sur la dégradation photocatalytique des deux

colorants (a : JA (70 ppm) ; b : CV (6 ppm)) en présence de TiO2 (1 g L-1).

La Figure (III-58 a,b), présente l’effet de NaCl sur la photocatalyse des deux colorants. En

effet, l’augmentation de l'ajout de NaCl jusqu'à 10-1 M aux solutions des ces deux colorants,

diminue la dégradation du JA de 56,85 à 33,23% (10-3 M), à 32,51%(10-2 M) et à 26,61% (10-1

M) pour un temps de réaction égal à 180 minutes, et pour le CV de 97,41 % à 95,08 % (10-3 M),

à 92,6% (10-2 M) et à 89,5% (10-1 M), au bout de 30 min (inhibition partielle). La diminution de

l’efficacité de la réaction de dégradation photocatalytique en présence des chlorure est due aux

trous positifs de la surface du photocatalyseur et des effets de piégeage des radicaux hydroxyles

HO• (Eqs. (III.40)- (III.43)) [45-47].

BV ClhCl   (III.40)

-
2

- CllCCl   (III.41)

(III.42)

OHlCHOClH 2
-   (III.43)

La réaction de la molécule de colorant avec le trou positif doit être en compétition avec cette

réaction (équation (III.40)). Les anions radicalaires chlorés formés peuvent également bloquer

-OClHOHCl  
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les sites actifs de la surface du catalyseur. Ces résultats sont conformes avec ceux donnés par la

bibliographie [47].

Pour le Na2SO4, Nous remarquons que les résultats obtenus pour le traitement

photocatalytique en présence des ions chlorure sont similaire à ceux trouvés par le traitement

photocatalytique en présence des sulfates. D’après l’analyse de Figure (III-59a,b), il existe un

effet inhibiteur par les ions SO4
2- (inhibition partielle) sur la réaction de disparition des deux

colorants étudiés avec le TiO2-P25. L’augmentation de la concentration en sulfates engendre une

augmentation de cet effet inhibiteur surtout pour les colorants cationiques (CV).
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Figure III-59 : Influence de l'ajout des sulfates sur la dégradation photocatalytique des deux

colorants (a : JA (70 ppm) ; b : CV (6 ppm)) en présence de TiO2 (1 g L-1).

On note une faible diminution relative de taux de d’élimination pour le JA de 56,85 à 53,80%

(10-3 M), et à 47,95% (10-1 M) pour un temps de réaction égal à 180 minutes, et pour le CV de

97,41 % à 96,26% (10-3 M), à 93,17% (10-2 M) et à 85,26% (10-1 M), au bout de 30 minutes.

Ainsi, lorsque les concentrations sont très élevées, le pourcentage de l’élimination des deux

colorants diminue. Ce fait, pourrait être attribué à une adsorption concurrentielle entre le colorant

et les anions sulfates.

L'effet inhibiteur de l'ion Cl- est supérieur à l'effet inhibiteur de l'ion SO4
2- pour les deux

colorants étudiés.
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III.3.2.4.5. Influence du pH

L'eau usée des industries textiles présente habituellement un éventail de valeurs de pH. Ce

paramètre joue un rôle important dans les caractéristiques des rejets d’industries textiles et de

génération des radicaux hydroxyles [48].

Le pH est l’un des paramètres physico-chimiques du milieu réactionnel ayant le plus d’impact

sur le procédé photocatalytique. Il affecte à la fois la charge de surface des particules du

photocatalyseur, la taille de ses agrégats, l’énergie des bandes de conduction et de valence, les

équilibres des réactions radicalaires et éventuellement la nature des espèces à dégrader [49].

Sur la Figure (III-60a,b), sont représentées les cinétiques de la photodégradation du JA et du

CV en fonction du temps d’irradiation pour différents pH. Le pH de la solution est ajusté à la

valeur désirée en ajoutant quelques gouttes d’acide chlorhydrique pour les milieux acides et de la

soude pour les milieux basiques. Par ailleurs, les irradiations ont été réalisées pour des solutions

de concentration initiale en colorant de 70 ppm pour le JA et de 6 ppm pour le CV, en présence

de   1 g L-1 de TiO2-P25 à T = 20 ± 1°C.
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Figure III-60 : Influence du pH sur la vitesse de disparition des deux colorants dans une
suspension de 1 g L-1 de TiO2-P25. (a) : [JA] = 70 ppm ; (b) : [CV] = 6ppm.

Les résultats obtenus dans les conditions opératoires présentées ci-dessus, indiquent que la

dégradation photocatalytique de des deux colorants est très dépendante du pH du milieu où un

comportement différent des deux colorants est observé.

L’activité photocatalytique du CV avec le TiO2-P25 atteint une valeur maximale en milieu

alcalin alors qu’un maximum de dégradation du JA est observé à proximité du pHPZC du TiO2

(pH =5,9).
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Le pH est un paramètre qui a une  influence importante parce qu'il est lié à l'état d'ionisation

de la surface du catalyseur [50,51] selon les réactions suivantes :

pH < pHpzc
  2TiOHHOHTi (III.44)

pH  pHpzc OHTiOOHOHTi 2  (III.45)

Le point de la charge zéro (pzc) du TiO2- P25 est à pH = 6,5 [52], ce qui montre que, la

surface de TiO2 est positivement chargée dans des milieux acides (pH < pHPZC) et négativement

chargée dans des conditions basiques (pH > pHPZC).

En milieu acide, les radicaux hydroxyles peuvent être constitués par réaction entre les ions

hydroxyles et les trous positifs, alors que, dans les solutions basiques, les radicaux HO• sont plus

facilement produits par oxydation d'ions hydroxyles disponibles sur la surface de TiO2 [29].

Pour le JA, et à pH inférieur à pHPZC (pH <pHPZC, milieu acide), une forte adsorption de ce

colorant sur les particules de TiO2 est observée et celle-ci est due, essentiellement, à l'attraction

électrostatique de la charge positive de TiO2 (TiOH2
+) et la charge négative de la forme

anionique du colorant. Les changements dans la spécification de ce colorant lesquels sont

représentés par sa protonation ou sa déprotonation, peuvent changer les caractéristiques

d'adsorption et l'activité d'oxydoréduction [29]. Dans le milieu basique, le TiO2 se charge

négativement et sa capacité à éliminer le JA devient très faible en raison des répulsions

coulombienne entre la surface chargée négativement du catalyseur et du colorant (le JA est

anionique dans ce cas) [29].

Néanmoins et toujours pour le CV, l’augmentation du pH accélère la vitesse de la

photodégradation notamment dans des conditions basiques où l’effet positif observé à pH

basique peut être attribué à la production des radicaux hydroxyles favorisée par l’augmentation

de la concentration des ions OH- qui réagissent avec les trous positifs selon l’équation :

(III.46)

Puisque ce colorant à une structure cationique (c-à-d chargé positivement), son processus de

décoloration a été favorisé dans le milieu basique. Donc l’alcalinisation du milieu réactionnel des

colorants cationiques, conduit à la génération d’une source supplémentaire de radicaux

hydroxyles, probablement plus efficaces que ceux produits en milieu naturel et acide.

III.3.2.4.6. Influence des alcools

Il est bien connu, que les alcools agissent  comme pièges pour les radicaux OH•, lors des

transformations qui se produisent en milieu homogène et hétérogène, associées ou non au

  HOhOH BV
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rayonnement. Ils permettent ainsi, de confirmer le rôle joué par ces entités dans les processus

d’oxydation (ou photooxydation).

Les oxydations photocatalytiques peuvent s’effectuer via les mécanismes se produisant  entre

le trou positif et le substrat adsorbé sur le semi-conducteur, et aussi via les réactions entre un

radical photogénéré en particulier : •OH et le substrat adsorbé sur les particules. Le mécanisme

de la réaction entre les radicaux hydroxyles et le substrat n’exclut pas le mécanisme par les trous

positifs.

Les données bibliographiques, indiquent que le choix est porté généralement sur l’éthanol,

l’isopropanol et le ter-butanol  en raison, de leur forte réactivité vis à vis des radicaux hydroxyles

(constantes de vitesses élevées de l’ordre de 109-1010 M-1s-1 [53] et cependant un peu inférieure

pour le ter-butanol [54]).

Dans le but d’évaluer le rôle des radicaux •OH, nous avons ajouté 2 % du  ter-butanol et  de

l’éthanol aux solutions du JA (70ppm) et du CV (6ppm) au cours du processus photocatalytique

en présence de 1g L-1 de TiO2-P25. Les résultats obtenus sont représentés dans la Figure

(III-61a,b).
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Figure III-61 : Influence de l’ajout d’alcools sur la cinétique de disparition de JA et CV en
présence de TiO2 (1 g L-1) irradiée à 365 nm. (a) : [JA] = 70 ppm, (b) : [CV] = 6ppm

Sur cette Figure (III-61a,b), Il apparaît que l’inhibition induite par les alcools utilisés n’est

que partielle, elle est de 43,15 % et de 47,08 % pour le JA au bout de 180 minutes et de 22,3% et

de 49,3 % pour le CV (au bout de 30 minutes) pour le ter-butanol et l’éthanol respectivement. Ce

résultat démontre que l’oxydation du JA et du CV est obtenu par deux espèces différentes :

- pour les radicaux OH•, cette oxydation peut être retardée par l’introduction d’un capteur

efficace de radicaux tel que le ter-butanol et l’éthanol en concentration adéquate.



Chapitre III : Résultats et discussion

147

- pour les trous positifs, l’alcool n’a aucun effet sur cette réaction.

On peut donc conclure, que le processus de dégradation par décoloration photocatalytique

pourrait se produire selon deux voies : une première, majoritaire, due aux radicaux OH• et une

seconde, minoritaire due aux trous positifs (h+) formés par l'irradiation de la surface de

photocatalyseur.

III.3.2.4.7. Etude du modèle  de L-H par le JA et le CV

Le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood est souvent utilisé pour décrire des réactions

ayant lieu à l’interface solide-liquide et la cinétique de réaction de l’oxydation photocatalytique

des polluants organiques [55]. Le modèle permet d’évaluer la vitesse de dégradation d’un

polluant organique à différentes concentrations. La vitesse de la réaction s’écrit:

0LH

0LHr
o CK1

CKkKv


 (III.47)

v0 : Vitesse initiale de disparition de colorant (M min-1) ;

 : Taux de recouvrement de la surface ;

C0 : Concentration initiale de colorant (M) ;

kr : Constante apparente de vitesse de disparition du colorant (M min-1)

KLH : Constante d’équilibre d’adsorption sous irradiation (M-1)

L’inverse de l’équation (III.47) conduit à :

0LHrr0 C
1

Kk
1

k
1

v
1

 (III.48)

Les constantes cinétiques et d’adsorption (kr et KLH) du modèle de Langmuir-Hinshelwood sont

déterminées par la représentation graphique de cette équation. En traçant l’inverse de la

constante de vitesse apparente de disparition de colorant en fonction de la concentration initiale

de colorant, on obtient une droite (Figure III-62a,b) dont la pente et l’ordonné à l’origine

permettent de calculer ces deux constantes kr et KLH dans des conditions expérimentales bien

précises. Les valeurs obtenues pour les deux colorants sont consignées dans le Tableau (III-15).
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Figure III-62 : Modélisation de la cinétique de dégradation du JA (a) et du CV (b)

(Modèle Langmuir-Hinshelwood)

Tableau III-15 : Constantes du modèle de Langmuir-Hinshelwood pour les deux colorants en

présence de TiO2-P25.

Colorant kr (M min-1) KLH (M-1)

JA 1,6 x 10-6 2,41x104

CV 1,9 x 10-6 7,08 x 104

L'isotherme de Langmuir-Hinshelwood décrit donc convenablement la photocatalyse des deux

substrats. Cependant, Il est à noter que les valeurs calculées n’ont pas de signification absolue.

Elles dépendent des conditions expérimentales et doivent être considérées avec précaution.

III.3.2.4.8. Influence des différents types de TiO2 sur l’activité photocatalytique : PC500,

PC105, PC100, PC50

Les capacités de photocatalyse par les différents types de TiO2 des deux colorants ont été

étudiées et comparées à celle de Degussa P25.

La vitesse de dégradation de certains polluants peut varier en fonction du catalyseur utilisé. En

effet, elle dépend fortement du mode de préparation du TiO2 (support, cristallinité, etc.) et des

conditions expérimentales (poudre, disposition du support…etc). Le TiO2 en particulier, peut se

présenter sous diverses formes cristallographiques dont les principales sont l'anatase et le rutile

[29].

Bien que TiO2 Degussa P25 (80% d’anatase et de 20% de rutile) soit le semi-conducteur le

plus utilisé dans les études photocatalytiques, il a été rapporté que de nouveaux types de TiO2

Tiona PC (100% d’anatase) : TiO2-PC50, TiO2-PC100, TiO2-PC105, TiO2-PC500, fabriqués par
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la société Millenium Inorganic Chemicals, ont aussi une grande photoréactivité vis-à-vis des

composés organiques [56].

L’efficacité de différents types de TiO2 est évaluée sur la dégradation du JA et CV sous

irradiation à 365 nm et à pH naturel. L’évolution de la concentration de chaque colorant en

fonction de la durée de l’irradiation, est présentée dans la Figure (III-63a,b).
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Figure III-63 : Cinétique de la photodégradation de des deux colorants par différents types de
TiO2 (1 g L-1). (a) : [JA] = 70 ppm, (b) : [CV] = 6 ppm.

Les taux de disparition du JA et du CV sur TiO2- P25 et le TiO2 Tiona PC  sont résumés dans le

Tableau (III-16).

Tableau III-16 : Taux de décoloration des deux colorants (JA (70 ppm), CV (6ppm)) sur

différents types de TiO2 (1 g L-1).

TiO2 P25 PC 500 PC 105 PC 100 PC 50

Air spécifique (m2g-1) 50 >250 75≤ S ≤95 80≤ S ≤100 45 ± 5

Diamètre des particules

(nm)

30 5-10 15-25 15-25 20-30

Taux de décoloration (%)

JA (240 min) 70,33 - 33,58 27,24 13,96

CV (30 min) 97 53,3 41,43 37,22 41

Les résultats illustrés sur le Tableau (III-16) et la Figure (III-63a,b), montrent qu’il y a une

diversité dans l’activité photocatalytique selon le type de TiO2. L’efficacité des photocatalyseurs
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sur la dégradation des deux colorants suit l’ordre suivant : pour le JA : P25 > PC105 > PC 100 >

PC 50 et pour le CV : P25 > PC500 > PC105 > PC 50 > PC 100.

Les différences observées dans l'activité photocatalytique sont susceptibles d'être liées aux

différences de la surface spécifique, les impuretés et la densité des groupes hydroxyle sur la

surface du catalyseur, étant donné que ces facteurs pourraient influer sur le comportement

d'adsorption d'un polluant ou d’une molécule intermédiaire ainsi que le temps de demi-vie et le

taux de recombinaison des paires e -/h+ [57–60]. Il peut être vu que l'activité photocatalytique du

Degussa-P25, est supérieure à celle des photocatalyseurs de Tiona PC (100% anatase), en dépit

de la grande surface spécifique de ces derniers. La phase rutile peut être excitée par la lumière

visible, mais à un taux de recombinaison des charges très rapide. Toutefois, l’anatase a un taux

de recombinaison lent mais ne peut être excité que par la lumière UV. Ainsi, il est raisonnable de

produire un photocatalyseur en phase mixte pour accroître l'efficacité totale [61–63]. Des études

antérieures ont montré que le TiO2-P25 présente une meilleure activité de la dégradation

photocatalytique d'un grand nombre de composés organiques et qu’il n'y a pas de corrélation

entre l'activité photocatalytique et la surface spécifique de TiO2 [56, 64,65].

III.3.2.5. Minéralisation des deux colorants par le procédé TiO2-P25/UV

La dégradation d’un polluant organique dangereux ou potentiellement dangereux en composés

simples tels que CO2, H2O, NO3
-, SO4

2-, Cl-, est considéré comme une minéralisation du

composé organique.

Le processus de la  photominéralisation des deux colorants (JA : 50 ppm et CV : 6 ppm) a été

suivi par la demande chimique en oxygène (DCO) à pH naturel et en en présence de 1 g. L-1 de

TiO2. Suite au traitement photocatalytique à 365 nm, nous avons obtenu les DCO suivantes à

différents temps de traitement (Figure III-64a,b).
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Figure III-64 : Evolution du DCO en fonction du temps d’irradiation au cours de la décoloration

des deux colorants par le système TiO2/UV. (a) : [JA] = 50 ppm, (b) : [CV] = 6 ppm.



Chapitre III : Résultats et discussion

151

D’après cette Figure (III-64a,b), on constate que la minéralisation totale nécessite une durée

d’irradiation beaucoup plus longue que celle observée lors de la disparition du JA et du CV où

l’on a obtenu un taux de 85,38 % pour le JA et de 99,75 % pour le CV au bout de 600 minutes

d’irradiation. Ce résultat est dû aux intermédiaires formés au cours de la réaction qui se

dégradent plus lentement que le réactif initialement introduit. L’abattement obtenu par la DCO

est expliqué par une transformation et une destruction des cycles aromatiques en plus de la

décoloration.

III.3.2.6. La photodégradation des colorants en présence de TiO2-P25 par la lumière solaire

Le traitement des eaux usées par photocatalyse solaire (TiO2/lumière solaire) peut être

considéré comme un procédé économiquement viable, puisque cette dernière est une source

gratuite d’irradiation et une source d’énergie naturelle. Cette énergie solaire peut être utilisée à la

place des sources de lumière artificielle qui ont besoin d’une haute puissance électrique. Ce qui

est coûteux et dangereux. Pour cette raison le soleil peut être utilisé comme source d’énergie

lumineuse.

Dans les pays ensoleillés comme l'Algérie, la lumière intense du soleil est disponible presque

toute l'année où elle pourrait être efficacement utilisée pour la dégradation photocatalytique des

polluants dans les eaux usées. Ainsi, la solution de chaque colorant (JA et CV) est placée à

l’obscurité durant 30 minutes  (temps d’équilibre d’adsorption) avec une quantité optimale de

TiO2 (1 g L-1) puis exposés à  une irradiation solaire,  au cours du mois de Juin 2014 où la

température moyenne étant de 32°C à l’université Frères Mentouri Constantine. Les résultats

obtenus sont présentés dans la Figure (III-65a,b).
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Figure III-65 : Dégradation des deux colorants en présence d’une suspension de TiO2-P25
(1 g L-1) sous irradiation solaire. (a) : [JA] = 70 ppm, (b) : [CV] = 6 ppm.
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En se référant à la Figure (III-65a,b), nous observons que la nature d’énergie radiante à un

grand effet sur la vitesse de dégradation. Il est important de mentionner que l’utilisation d’une

source d’énergie différente, pourrait modifier le mécanisme réactionnel de dégradation et en

même temps sa vitesse [39].

Nous  constatons que la dégradation des deux colorants procède beaucoup plus rapidement en

présence de la lumière solaire par rapport à la lumière artificielle à 365 nm. La nature des

sources étant différente, le flux photonique n’est pas le même dans les deux cas et le

rayonnement solaire possède un très large spectre, regroupant principalement les rayons UV,

visibles, infrarouges. Toutes les études révélant que les tests de performances des substrats

polluants, mentionnent une  irradiation UV artificielle de flux lumineux Ф situés entre 6 et 80 W

m-2 [66], lesquels sont parfaitement représentatifs du flux UV émis par le soleil. Le soleil émet

des ondes électromagnétiques dont notamment des rayonnements infrarouges (sensation de

chaleur), visibles (la lumière), et ultraviolets (UV). Les radiations UV dans leur ensemble ne

dépassent pas 5 % de l’énergie totale. Comme la lumière, les ultraviolets se décomposent en

plusieurs types de rayons. On classe les rayons ultraviolets émis par le soleil en trois groupes,

selon leur longueur d'ondes : les UVA (400-315 nm), les UVB (315-280 nm) et les UVC (280-10

nm). Les UVA représentent entre 95% et 98% des ultraviolets qui arrivent à la surface de la

terre. Les UVA sont les moins énergétiques mais ils sont plus nombreux et plus pénétrants. La

vitesse de dégradation augmente avec l'irradiation solaire car plus les irradiations pénètrent dans

le photocatalyseur  plus les radicaux •OH sont produits conduisant donc à un taux élevé de

dégradation.

Conclusion

- La photocatalyse est un procédé d’oxydation très efficace d’élimination du JA et du CV.

- Les capacités photocatalytiques des Tiona PC sont moins bonnes que celles de TiO2-P25,

malgré qu’ils présentent des surfaces spécifiques plus élevées.

- La concentration optimale en TiO2-P25 pour notre réacteur est de 1g L-1, au-delà de cette

concentration l’agrégation des particules de TiO2 est favorisée ainsi que le phénomène de

dispersion de la lumière.

-Le pH joue un rôle important dans la dégradation photoctalytique du JA et du CV où le taux de

dégradation du JA augmente en milieu acide et neutre. Cependant, l’alcalinisation du milieu

réactionnel accélère la dégradation du CV.
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- Le processus photocatalytique s’améliore lors de l’ajout d’un accepteur d’électrons (H2O2) qui

empêche la recombinaison électron-trou limitante du processus.

- L’ajout de sel (tels que les chlorures et les sulfates) et  des alcools (tels que le ter-butanol),

inhibe la réaction photocatalytique des deux colorants.

- Des essais en irradiation naturelle ont montré une dégradation plus rapide de ces deux colorants

sous excitation solaire.

III.3.3. Transformation directe et indirecte du JA et du CV en présence du procédé

ZnO/UV à 365 nm

L’oxyde de zinc (ZnO) est un semi-conducteur qui a été étudié depuis les années 70. L’étude

et l’utilisation de ce matériau, reviennent en force depuis environs onze ans [9-13] en raison de

ses propriétés fondamentales attractives, sa bande gap, sa grande énergie de liaison d’excitation,

sa structure cristallographique de type hexagonal compacte stable et de sa non-toxicité. De plus

la surface spécifique de ZnO est de 50 m2.g-1 et présente une structure cristalline non poreuse

dont la taille est de 20 nm [14-17].

L’oxyde de zinc absorbe la lumière UV à des longueurs d’ondes  inférieures à 380 nm [67].

Lorsque ce semi conducteur est soumis à une excitation d’énergie supérieure à sa largeur de

bande interdite, soit 3,2 eV (ce qui correspond environ à l’énergie d’un photon à 380 nm), il

provoque l’éjection d’un électron de la bande de valence  (bv) vers la bande de conduction (bc).

Il est généralement admis que l’électron libre est capté par l’oxygène. Ce qui conduit à la

formation d’ions superoxyde après protonation et dismutation du peroxyde d’hydrogène [68]. Le

trou positif peut réagir avec l’eau, en formant des radicaux hydroxyles.  Ces radicaux réagissent

avec la plupart des composés aromatiques avec une cinétique contrôlée par la diffusion.

Cependant, certains auteurs ont également proposé une réaction directe des trous positifs avec le

substituant adsorbés [68].

ZnO + hυ → e- + h+ (III.49)

H2O + h+ → •OH + H+ (III.50)

O2 + e- →    O2
•- (III.51)

O2
•- + H+ →    HO2

• (III.52)

HO2
• + O2

•- →    HO2
- + O2 (III.53)

HO2
- + H+ →    H2O2 (III.54)

H2O2 + e- → •OH +  OH- (III.55)

H2O2 + O2
•- → •OH + OH- + O2 (III.56)
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La création d’une paire électron-trou (e-/h+) est à l’origine de l’activité photocatalytique du

semiconducteur. Ainsi, si les charges photocréées se recombinent rapidement, l’activité

catalytique diminue. La phototransformation indirecte faisant souvent intervenir les radicaux

hydroxyles sont susceptibles d’oxyder la plupart des composés organiques.

III.3.3.1. Transformation directe du JA et du CV en présence de ZnO

III.3.3.1.1. Etude de l’adsorption des colorants sur ZnO

Le ZnO a des affinités d’adsorption vis-à-vis de certains polluants, d’où une compétition entre

l’adsorption et la dégradation photocatalytique [69]. Pour vérifier l’existence du phénomène

d’adsorption du JA et du CV sur le ZnO, nous avons suivi l’évolution de ce processus pour un

temps de 120 minutes de chaque solution de colorant à pH libre en présence d’ 1 g.L-1 de ZnO, la

concentration du JA et du CV égale à 50ppm et 6 ppm respectivement, en suivant le même

protocole de l’étude d’adsorption sur TiO2. Aucun changement dans le taux d’adsorption des

deux solutions de colorants n’a été remarqué au cours de la réaction pendant 120 minutes, nous

pouvons donc conclure qu’il n’y a pas d’adsorption des colorants sur le ZnO. Ces résultats vont

nous permettre de bien situer l’efficacité propre du système ZnO/UV. Les spectres

correspondants à l’adsorption des deux colorants sont présentés dans la Figure (III-66a,b).
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Figure III-66 : Cinétique d'adsorption du JA (50 ppm) et du  CV (6 ppm) sur ZnO (1 g L-1)

III.3.3.2. Transformation indirecte du JA et du CV par ZnO / UV

III.3.3.2.1. Optimisation de la masse de ZnO pour les deux colorants

Le procédé du couplage du rayonnement ultra-violet et ZnO s’avère efficace pour le traitement

de certains polluants organiques tel que certains colorants [69,70], et les aromatiques

polycycliques [71]. Markham et Laidler, en 1953, ont mis en évidence les propriétés

photocatalytiques de l’oxyde de zinc dans l’eau [72].

Pour notre travail, nous avons traité les solutions des colorants précédemment étudiées, par la
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photocatalyse ZnO comme alternative à celle du TiO2. Après l’étude d’adsorption des deux

colorants sur le semi conducteur, nous avons étudié l’effet de la quantité de ce dernier sur le

traitement photocatalytique. Nous avons obtenu les taux de décoloration pour deux heures

d’irradiation UV365nm à différentes concentration en ZnO allant de 0,1 à 1,5 g L-1 (Figure

III-67a,b).
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Figure III-67 : Effet de la quantité de ZnO sur la décoloration des colorants traité par

ZnO/ UV365. (a): JA (50 ppm) (b) : CV (10 ppm).

L’élimination des deux colorants (JA et CV) augmente avec l’ajout de ZnO jusqu'à un

optimum de 1g L-1. Au-delà de cette concentration, la décoloration décroit et serait due aux

phénomènes suivants [9,73-75] :

 L’agrégation des particules ZnO qui entraine la réduction de la surface irradiée et donc

des sites actifs.

 L’opacité de la solution qui inhibe la pénétration du flux des rayons UV dans la solution

à traiter  (effet écran).

III.3.3.2.2. Influence de la concentration initiale du JA et du CV. Traitement cinétique de

ce processus

L'effet de la concentration initiale du JA et du CV a été également étudié à des conditions

expérimentales suivantes : pH naturel, température ambiante et une concentration fixe de ZnO

(1 g L-1).

La cinétique de la décoloration illustrée sur la Figure (III-68a,b), montre que celle-ci dépend

de la concentration initiale des deux colorants étudiés. Le pourcentage d’élimination du JA et du

CV diminue légèrement lorsque la concentration initiale des deux colorants augmente. Ceci
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s’explique, par une plus faible participation de photons à mesure que la solution devient plus

concentrée et donc par une faible activation de ZnO (c'est-à-dire une faible production des

radicaux •OH.
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Figure III-68 : Effet de la concentration initiale des colorants dans le système

ZnO (1 g L-1) /  UV365 nm. (a): JA (b) : CV.

En effet, pour le JA les taux de décoloration tels que : 99,48%, 97,7% et 60,12%, sont obtenus

respectivement pour des concentrations de 40 ppm, 50 ppm et 60 ppm au bout d’un temps égal à

210 minutes. Par ailleurs, nous observons pour le CV, le même comportement que le colorant

azoïque où le taux de disparition du CV et pour des concentrations de 6 ppm, 8ppm et 10 ppm,

est égal respectivement à 99,9%, 91,10% et 89,05% pour 15minutes d’irradiation seulement.
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Figure III-69 : Cinétique de décoloration des colorants traité par photocatalyse ZnO,

[ZnO] = 1 g L-1. (a) : JA, (b) : CV.
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Ce processus est décrit convenablement par une cinétique apparente d’ordre 1 (Figure III-

69a,b), lequel est caractérisé par un paramètre important : le temps de demi-vie (t1/2), où ce

dernier représente le temps nécessaire pour la transformation de la moitié des molécules

présentes initialement et est aussi lié à la constante de vitesse par la relation : t1/2 =  ln 2/k). Les

constantes apparentes et les coefficients de corrélation sont récapitulés dans les Tableaux

(III-16) et (III-17).

Tableau III-17 : Constantes de vitesses apparentes et temps de demi-vie à différentes

concentrations du JA dans le système ZnO/UV365nm.

[JA] ppm Pourcentage de
dégradation %

(210 min)

t/2 (min) Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)
40 99,48 56,54 0,97832 1,19 10-2

50 97,7 75,03 0,97902 1,15 10-2

60 60,12 162,52 0,98839 4,37 10-3

Tableau III-18 : Constantes de vitesses apparentes et temps de demi-vie à différentes

concentrations du CV dans le système ZnO / UV365nm.

[CV] ppm Pourcentage de
dégradation %

(15 min)

t/2 (min) Coefficient de
corrélation R2

Constante cinétique
apparente kapp

(min-1)
6 99,9 3,64 0,96383 3,73 10-1

8 91,10 5,05 0,96729 2,53 10-1

10 89,05 6,46 0,97699 1,79 10-1

III.3.3.2.3. Influence de l’ajout du peroxyde d’hydrogène

Comme illustré sur la Figure (III-70a,b), l’introduction de H2O2 dans le milieu réactionnel

accélère la dégradation photocatalytique des colorants traités, pour des concentrations de H2O2

comprises entre 10-3 et 2x10-2 M pour le JA et entre 10-5 et10-3 M pour le CV, Cette

accélération, pourrait être liée à l'inhibition de la recombinaison de l’entité électron-trou et

également par la production de plus de radicaux •OH dans le milieu [76-79]. Cependant, une

diminution est ensuite observée et celle-ci peut être appréciable pour 10-1 M pour le JA et pour

10-2 M pour le CV [80].
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Figure III-70 : Effet de l’ajout de H2O2 sur la cinétique de disparition des colorants par

ZnO (1 g L-1) / UV365nm. (a): JA (50 ppm) (b) : CV (10 ppm).

La vitesse d’élimination des deux colorants par la photocatalyse ZnO augmente en présence

des faibles concentrations en H2O2 en accord avec les réactions (III.57) et (III.58). Toutes ces

réactions indiquent le mode de réactivité des radicaux HO• avec les colorants selon:

H2O2 + O2
•- →    HO• + O2 + OH- (III-57)

H2O2 +   e-
BC →    OH- +  HO• (III-58)

Cependant, La vitesse de l’élimination du JA et CV diminue pour des concentrations élevées

en H2O2, comme prévues par les réactions suivantes :

H2O2 +  OH• →  H2O +  HO2
• k = 2,7 x 107 (III-59)

2h+ +  H2O2 →  O2 + 2H+ (III-60)

H2O2 +  h+
BV →  HO2

• +  2H+ (III-61)

Cette inhibition a donc deux origines :

(i) la consommation en phase liquide de radicaux hydroxyles, aux dépens de leur

réaction avec le polluant organique (III. 59);

(ii) l’adsorption de H2O2 qui réagit avec les trous (III.60 et III.61).

Ces données indiquent que le peroxyde d’hydrogène possède différents effets sur la

décomposition photocatalytique du produit,  selon sa concentration et sa nature réductrice. Ainsi,

à la concentration optimale, le H2O2 augmente le taux de formation de radicaux hydroxyles de

deux manières :

1- La réduction de H2O2 à la bande de conduction produirait des radicaux hydroxyles.

2- La décomposition de H2O2 par illumination produirait également les radicaux hydroxyles.
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En général, on a rapporté que le rôle du H2O2 dans la dégradation photocatalytique des

contaminants organiques, est encore peu clair et a des effets positifs ou négatifs selon les

propriétés de rayonnement (c.-à-d. longueur d'onde et intensité), le pH  de la solution, les

propriétés physicochimiques du contaminant, le type du catalyseur et de l'oxydant. Il est donc

nécessaire de considérer tous ces paramètres dans un système H2O2 / photo catalyseur / UV [81].

III.3.3.2.4. Influence de l’ajout des sels (NaCl, Na2SO4, NaHCO3 et NaNO3)

La dégradation photocatalytique des colorants est également effectuée en présence des anions

inorganiques tels que Cl-, NO3
-, HCO3

-, SO4
2-… Ces anions dissous sont généralement présent

dans les rejets industriels avec des teneurs dépendant de la nature de l’effluent ainsi que du site

où sont effectués les prélèvements. Il est donc intéressant d’étudier l’effet des ces anions sur la

dégradation de composés organiques. En outre, l’effet de ces anions sur la dégradation

photocatalytique en présence de ZnO, dépend de chaque ion, de la nature des molécules à traiter

et du milieu du traitement. Pour évaluer l’importance de l’effet de ces anions inorganiques sur la

dégradation photocatalytique des colorants traités, des solutions du colorant contenant un sel de

l’anion à étudier pour une concentration égale à 10-2 M, ont été irradiées dans des conditions

opératoires analogues à celles précédemment décrites. Les résultats expérimentaux, sont illustrés

par la Figure (III-71a,b).
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Figure III-71 : Influence des anions inorganiques (10-2 M) sur la photocatalyse  ZnO (1 g L-1)

des deux colorants. (a): JA (50 ppm) (b) : CV (10 ppm).

Cette Figure, montre que tous les anions inorganiques introduits en solution présentent un

effet d’inhibition de la photocatalyse du JA et du CV sur le ZnO. L’inhibition induite par les

chlorures, les sulfates, les bicarbonates et les nitrates est semblable. Elle est faible à modérer.
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Celle qui est induite par les chlorures principalement pour le JA, est beaucoup plus nette. Elle est

environ 2 à 3 fois plus importante que celles des autres anions.

Deux facteurs contribuent généralement à l’inhibition de la photocatalyse des micropolluants

organiques, ce sont :

1. La capture des radicaux hydroxyles par les anions, conduisant à la formation d’espèces

oxydantes beaucoup moins performantes.

2. L’adsorption des anions à la surface des particules de ZnO qui provoque un recul de

l’adsorption des colorants et ralentissent l’oxydation directe de ce dernier par les trous positifs.

La contribution relative des deux facteurs varie d’un anion à l’autre en raison des différences de

réactivité avec •OH et des différences d’affinité avec la surface de ZnO. Cependant, il nous

semble que dans nos conditions opératoires, la réaction de ״quenching״ des radicaux contribue à

un taux plus élevé que la compétition d’adsorption, quelque soit l’anion présent.

III.3.3.2.5. Influence des alcools (Contribution relative •OH / h+)

Une faible inhibition de la photocatalyse des colorants est observée en présence du ter-butanol

utilisé en tant que piège à radicaux hydroxyle.
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Figure III-72 : Influence du ter-butanol sur la cinétique de disparition des colorants traités en
présence de ZnO  (1 g L-1) irradiée à 365 nm. (a): JA (50 ppm) (b) : CV (10 ppm).

Afin de mieux comprendre le rôle des radicaux •OH dans le mécanisme réactionnel, 2 % de

ter-butanol a été ajouté à une suspension d’oxyde de zinc - colorant sous irradiation UV. Les

résultats montrent que la photodégradation du JA et du CV est partiellement inhibée comparée à

la photodégradation des deux colorants en absence de tertiobutanol (Figure III-72a,b).
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III.3.3.2.6.Minéralisation des deux colorants

Les solutions des colorants étant déjà traitées par procédé ZnO/UV, subissent une mesure de la

demande chimique en Oxygène (DCO). Les résultats trouvés sont représentés dans la Figure

(III-73a,b).
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Figure III-73 : Evolution du DCO en fonction du temps par la Photocatalytse ZnO (1 g. L-1) des

deux colorants, (a): JA (50 ppm) (b) : CV (10 ppm).

Les deux colorants se minéralisent au bout d’un temps assez long : soient 600 minutes, donc il

est important de remarquer que la demande chimique en oxygène décroît d’une façon plus lente

où le pourcentage d’abattement de la DCO pour le JA et le CV est de l'ordre de 81,86 % et

95,8 % respectivement, au bout de 10 heures d’irradiation. Ceci implique donc la nécessité de

temps plus long pour l’obtention de la minéralisation totale.

Conclusion

La dégradation photocatalytique du JA et du CV a été étudiée en présence de ZnO. Les deux

colorants s’adsorbent très faiblement sur la surface de ZnO.

L’étude de l’influence de différents paramètres affectant la photocatalyse ZnO des deux

colorants, a montré que:

La photodégradation dépend de la concentration initiale en colorant. La constante apparente

de vitesse diminue avec l’augmentation de la concentration initiale du colorant.

Le processus de dégradation suit une cinétique apparente d’ordre 1.

La valeur optimale en photocatalyseur était de 1 g L-1.

 Les ions inorganiques couramment présents dans les eaux usées, inhibent la disparition des

deux colorants étudiés.

 La présence de tertiobutanol ralentit partiellement la dégradation du JA et du CV.
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III.3.4. Dégradation du JA par le système ZnOpur/UV et le ZnO dopé/UV (ZnO -Bi2O3/UV)

Dans la suite de notre recherche, nous nous sommes proposé de tester un semi conducteur

dopé par Bi2O3 à différentes doses de ce produit. Ce travail a été réalisé au laboratoire de

physique (département de physique, Université Mentouri de Constantine) par Mme T. Aït

Ahcène (2007)) et à conduit plus précisément, à l’obtention de nano particules de ZnO pur et

dopé par Bi2O3. Bien que n’entrant pas dans le cadre de notre recherche, il nous été permis de les

appliquer pour l’élimination d’un colorant azoïque en l’occurrence : le jaune d’alizarine. (Il est

intéressant de mentionner que quelques aspects des techniques utilisées par cette dernière, sont

cités en annexe). Il est primordial de rappeler que ces deux semi conducteurs ont été caractérisés

par diverses techniques  physico-chimiques telles que : la diffraction des rayons X (DRX), l’IR

(FITR), le MEB et autre technique. Nous reportons ci-dessous les spectres de :

- DRX et IR de ZnO pur

- DRX et IR ZnO- Bi2O3

- DRX et IR de ZnO commercial (utilisé dans notre travail)

a) DRX et IR de ZnO pur [82]

L’analyse DRX a été réalisée sur un diffractomètre Siemens D8, en utilisant une anticathode

en cuivre de 1,54 A°. Ce qui montre bien que ZnO cristallise dans un système hexagonal

compact (JCPDS-80-0075) et que le pic le plus intense se situe à 2θ ≈ 36,5°.

La méthode la plus utilisée pour caractériser les nanopoudres après leur élaboration est la

diffraction de rayons X (DRX). Les spectres DRX permettent d’identifier et de s’assurer

rapidement de la pureté minimale de la phase obtenue. Des mesures des paramètres cristallins

donnent des indications sur la composition des poudres analysées.

Figure III-74 : Spectre de diffraction des rayons X de nanopoudre de ZnO pur
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L’examen du spectre IR montre que la liaison Zn-O se situe à 440 cm-1 environ. Ce qui est

conforme à celle rapporté par la littérature [82-84].

Figure III-75 : Spectre IR sur des poudres de ZnO pur

b) DRX et IR de ZnO-Bi2O3 [82]

Le spectre DRX du composé ZnO-Bi2O3 montre que le pic le plus intense est localisé à 2θ ≈

36,5° et qu’il cristallise dans le système proche de ZnO pur. De plus, on note d’une manière

générale que l’intensité des pics augmente avec la quantité (x) de Bi2O3 ajouté.

Figure III-76 : Spectre de DRX des cibles de ZnO + x wt % Bi2O3 (x = 5,12 et 20)
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Figure III-77 : Spectre IR des nanopoudres de ZnO dopé à 12 %

Ce spectre démontre la présence des liaisons OH (vers 3500 cm-1) attribue à l’eau et aux liaisons

métal-O (ici Bi-O) vers 450 cm-1).

c) DRX et IR de ZnO commercial

Les structures cristallines des échantillons préparés ont été analysées par DRX et les résultats

sont montrés dans la Figure (III-78). Le motif DRX de ZnO présente des pics évidents pour

l'oxyde de zinc et montre bien que cet oxyde cristallise dans un système hexagonal (JCPDS

no.79-0206). Les plus intenses sont localisés à 2θ= 31,7°,2θ = 34,4°, 2θ = 36,6°, 2θ = 47,56°,  2θ

= 56,5°, 2θ = 62,7°, 2θ = 66,3°, 2θ = 67,8° et 2θ = 69° [85,86]. Cette analyse a été réalisée au

laboratoire d’électrochimie-corrosion, métallurgie et Chimie Minérale de la Faculté de Chimie

de l’USTHB, Alger.
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Figure III-78 : Spectre de diffraction des rayons X de ZnO commercial
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Pour le spectre IR de ZnO commercial (Figure III-79), la bande observée à 3400 cm-1 est due à

l’eau physisorbée alors que celle caractérisant cette poudre et devant apparaitre vers 440 cm-1

[84], n’est pas observée étant donné que l’enregistrement de ce spectre n’a commencé qu’à 550

cm-1 (Celui-ci a été réalisé au Centre de Recherche en Biotechnologie, Constantine).
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Figure III-79 : Spectre infrarouge de ZnO commercial

III.3.4.1. Elimination du JA par ces deux systèmes

Dans un premier temps, l’adsorption du JA sur le photocatalyseur ZnOpur et (ZnO -Bi2O3)  a

été effectuée et il ne s’est produit aucun processus d’adsorption du substrat sur le ZnO pur et le

support de ZnO-Bi2O3.

La solution du JA (50 ppm) ainsi qu’une quantité de photocatalyseur(1 g.L-1) sont mises sous

agitation dans le photoréacteur à l’obscurité jusqu’à l’équilibre. Les expériences de dégradation

du JA sous irradiation UV ont été réalisées en présence des deux photocatalyseurs (1g L-1). Les

résultats de la cinétique de dégradation photocatalytique obtenus sont regroupés dans la Figure

(III-80a) et la Figure (III-81a).
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Figure III-80 : (a) Processus de décoloration du JA (50ppm) par  le système  ZnO pur / UV. b)
Linéarisation du modèle cinétique pour la décoloration du JA sur ZnO pur, T° = 20°C ;

[ZnO] = 1g L-1 ; UV 300 nm˂λ˂450 nm.
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Figure III-81 : (a) Processus de décoloration du JA (50ppm) par  le système  (ZnO-Bi2O3)/UV.

(b) Linéarisation du modèle cinétique pour la décoloration du JA par (ZnO-Bi2O3)/UV.

T° = 20°C ; [ZnO] = 1g L-1 ; pH libre ; UV 300 nm˂λ˂450 nm.

Ces deux figure, montrent que le taux de décoloration du JA pour un temps de réaction égal à

150 minute, par le système ZnOpur/UV est de 57,65 % alors qu’en utilisant les systèmes : ZnO -

Bi2O3 (12% en poids)/UV et ZnO-Bi2O3 (20% en poids)/UV, il est de l’ordre de 89,5% et 92,7%

respectivement. On peut donc conclure que ce taux croit en même temps que la proportion de

Bi2O3. De plus, en se reportant aux Figure (III-80b) et (III-81b), on observe que ce processus

est généralement bien décrit par un modèle cinétique apparent d’ordre 1 et dont la valeur de k

augment en même temps que le pourcentage de Bi2O3 introduit :
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k ZnO pur < k ZnO - Bi2O3 (12%) < k ZnO - Bi2O3 (20%), où cette constante de vitesse égale à 0,0035 min-1

pour ZnO pur/UV, 0,0175 min-1 pour ZnO-Bi2O3 (12%)/UV et de 0,0237 min-1 pour ZnO-Bi2O3

(20%)/UV.

III.3.4.2. Comparaison des résultats obtenus par ZnO dopé/UV avec le système ZnO/UV
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Figure III-82 : Cinétique de dégradation du JA (50 ppm) par photoréacteur à UV en présence de
: (■)  ZnOpur ; (●) ZnO commercial ; (▲) ZnO -Bi2O3 (12 %) ; (▼)ZnO -Bi2O3 (20 %)

Il est intéressant de noter que la photodégradation du JA est meilleure en présence de  ZnO -

Bi2O3, où nous avant  trouvé que la dégradation du JA est plus rapide (Figure III-82). Ceci est

dû à l’interaction entre le ZnO-Bi2O3 et le JA, permettant ainsi un bon transfert d’énergie entre la

molécule excitée du colorant et la bande de conduction du ZnO.

La modification de ZnO par le Bi2O3 a permis une décoloration quasi-totale de la solution,

démontrant ainsi l’augmentation de l’activité photocatalytique de ZnO-Bi2O3, par rapport à ZnO

pur et commercial. De plus, la présence de Bi2O3 pourrait favoriser la séparation des pairs

électrons - trou photo-induits, conduisant à l’amélioration de l’activité photocatalytique.

III.4. Comparaison de performances des procédés étudiés en milieu hétérogène pour les

deux colorants

Les deux histogrammes présentés ci-dessous (Figure III-83a,b), montrent les procédés

photocatalytiques étudiés dans le processus de dégradation des deux colorants. Cette

comparaison est possible, selon certains critères tels que :

- une longueur d’onde d’irradiation de 365 nm.
- une concentration égale des photocatalyseurs  TiO2 et ZnO avec ces différents types (1 g L-1).

- un temps de réaction de 150 minutes pour le JA et de 20 minutes pour le CV.
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Figure III-83 : L’efficacité des différents procédés photocatalytique d’élimination des deux

colorants en milieu hétérogène. a) [JA] = 50 ppm, b) [CV] = 6 ppm.

L’efficacité décroit dans l’ordre suivant :

 pour le Jaune d’alizarine : ZnO-Bi2O3 (20%)/UV > ZnO-Bi2O3 (12%)/UV > TiO2/UV >

ZnO commercial/UV > ZnO pur/UV.

 pour le Cristal violet : ZnO commercial/UV > TiO2/UV.
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Conclusion générale
La production des colorants et leur utilisation génère des effluents persistants, bioréfractaires non

biodégradables, fortement colorés, toxiques, carcinogènes et mutagènes. Les techniques

traditionnelles du traitement de ces effluents qu’elles soient physico-chimiques ou biologiques sont

inefficaces en raison de la grande part des noyaux aromatiques présents dans les molécules des

colorants et la stabilité de ces substrats modernes. Elles demeurent non destructives et transfèrent la

pollution aquatique à une autre phase, provoquant une pollution secondaire. C’est dans ce contexte

que les procédés d'oxydation avancés (POAs) ont émergés.

Cette étude s'inscrit dans le cadre de la dépollution de l’eau. Ainsi les recherches réalisées au

cours de ce travail, montrent que les procédés d'oxydation avancés en phase homogène et

hétérogène sont efficaces pour le traitement des eaux polluées par des colorants de type azoïques et

cationiques comme par exemple : le JA et le CV. Cette dégradation de colorants est effectuée par

l’action oxydante des radicaux, essentiellement, les radicaux hydroxyles et les radicaux anions

sulfates produits dans le milieu à traiter. Ces radicaux sont capables de dégrader la totalité des

polluants organiques persistants à cause de leur pouvoir oxydant élevé, de leur réactivité et de leur

non sélectivité pour les entités HO• surtout vis-à-vis des substances organiques.

Les expériences réalisées en phase homogène sur les deux colorants par la photolyse directe UV

en lumière artificielle à différentes longueur d’ondes et en lumière solaire, montrent que ce procédé

ne peut dégrader les colorants n’absorbant pas la lumière. Pour le JA, les résultats obtenus montrent

que la disparition de ce colorant à pH libre, n’a subi aucune amélioration sensible du rendement

d’élimination en présence de la lumière solaire par rapport à la photolyse directe en lumière

artificielle. Par contre le processus d’élimination du CV par le rayonnement solaire, a été meilleur

que celui obtenu par le rayonnement artificiel. De plus. Les rendements de dégradation ont été

grandement améliorés d’une part par l’augmentation du flux lumineux et d’autre part par l’ajout

d’un photosensibilisateur (acétone) surtout à sa plus forte concentration (10-1M).

Le traitement de solutions de colorants par H2O2/UV a révélé une amélioration dans les taux de

dégradation par rapport a ceux obtenus par la photolyse UV. Ce qui pourrait s’expliquer par la

formation des espèces radicalaires plus réactives. La photoxydation du JA et du CV par H2O2/UV a

conduit à des très bons rendements d’élimination pour des valeurs optimales de [H2O2] égales à

2x10-1 M pour le JA et à 10-1 M pour le CV. Au delà de ces deux valeurs, nous avons observé un
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ralentissement accentué de la vitesse de décoloration des deux colorants en raison de l’ampleur prise

par les réactions d’autoinhibition.

La photooxydation des colorants par le procédé S2O8
2-/UV a permis la production du radical

sulfate. Les expériences réalisées en présence de ces deux colorants ont montré que le procédé

S2O8
2-/UV  a des capacités similaires à celles du procédé de H2O2/UV pour la dégradation du JA et

du CV, et ce, pour des concentrations initiales identiques en oxydant (10-2M), En effet, les taux de

disparition pour les deux substrats par H2O2/UV et S2O8
2-/UV, sont proches ( 97,68% pour le JA et

99,9% pour le CV) et que l’élimination est quasi-totale après 30-40 minutes pour les deux produits.

En ce qui concerne le système S2O8
2-/H2O2/UV, nous avons observé que l'efficacité a diminué

légèrement probablement par une faible compétition existante entre les deux radicaux. D’autre part,

il convient de mentionner qu’en absence de lumière, le persulfate est activé à des températures

élevées (50°C - 60°C) pour produire le radical des ions sulfates SO4
•−, en donnant une décoloration

rapide du substrat (JA) à la température maximale et pendant un temps de réaction de 100 minutes.

L’élimination des colorants par le procédé Fenton (Fe2+/H2O2) et à pH=3, a permis de montrer la

capacité de ce système à dégrader les solutions des deux colorants mais partiellement. En outre il est

intéressant de signaler que la fixation du pH à cette valeur, a conduit à une stabilisation du peroxyde

d'hydrogène. Par ailleurs, cette capacité a été renforcée en augmentant la dose en H2O2 et en Fe2+ et

donc par le choix judicieux du rapport [H2O2]/ [Fe2+] qui rappelons-le, a conduit une bonne

production des radicaux hydroxyles. Ainsi, il a été de l’ordre de 70 pour le JA et de 5 pour le CV.

Par ailleurs, le procédé photo-Fenton en y associant la lumière UV (à 254nm) et en gardant les

mêmes conditions opératoires, a aboutit a une amélioration très significative des rendements

d’élimination des deux substrats, comparativement à ceux obtenus par le procédé Fenton.

Par contre, ces résultats n’ont pas été significatifs en présence d’un autre procédé comme le

Fenton-like (Fe3+/H2O2) .Ce qui pourrait être attribué à une très faible activation du peroxyde

d’hydrogène par Fe3+. Dans ces conditions, la production des radicaux HO• nécessaires à la

dégradation du polluant est insignifiante. Cependant, l’association de la lumière UV (254 nm) au

procédé Fenton-like (Fe3+/H2O2/UV), a amélioré sensiblement la vitesse de dégradation des ces deux

colorants.

L’étude de dépollution des solutions du JA par les systèmes Fe2+/S2O8
2- et Fe2+/S2O8

2 -/UV a

conduit à des rendements d’élimination satisfaisants. Dans ces conditions, le  persulfate a agit de
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manière similaire sur le JA. Cette similitude, a été aussi observée pour les procédés Fe2+/H2O2 et

Fe2+/H2O2/UV.

La cinétique de disparition du JA et du CV par la photocatalyse à travers le système TiO2

(P25)/UV et ZnO/UV (ZnO commercial), a aboutit à une élimination totale des deux polluants et à

la minéralisation de chacun. Elle est nettement améliorée par rapport à la photolyse directe à 365

nm. L’étude de l’influence de quelques paramètres expérimentaux sur la dégradation

photocatalytique des colorants étudiés tels que : la concentration initiale en substrat, l’ajout

d’accepteurs d’électrons comme le H2O2, S2O8
2-, et l’ajout des alcools, a permis d’optimiser les

conditions de chaque procédé. Au cours de cette étude, plusieurs résultats ont été mis en évidence

comme :

- la concentration optimale se situe à 1 g de semi conducteur par litre de solution où au delà de cette

valeur le taux de décoloration augmente légèrement.

- les fortes concentrations en polluant ralentissent considérablement le processus d’élimination en

mettent des temps plus longs à se dégrader complètement.

- l’ajout de peroxyde d’hydrogène augmente la vitesse d’élimination des deux colorants.

- l’addition de sels tels que les chlorures, les carbonates et les bicarbonates et les alcools, réduitsent

l’efficacité de dégradation des colorants étudiés.

- l’activité photocatalytique de TiO2 Degussa P25, est supérieure à celle des photocatalyseurs de la

famille Tiona (PC500, PC105, PC100et PC), malgré la grande surface de ce dernier et l’absence de

corrélation entre l’activité photocatalytique et la surface spécifique de catalyseur.

Sur le plan cinétique, le modèle de Langmuir-Hinshelwood appliqué au système TiO2/UV,

décrit correctement ce processus et permet la détermination de deux constantes importantes telles

que : kr (constante de vitesse de disparition des deux substrats) et KLH (constante d’adsorption des

deux colorants). Cependant, ces deux constantes ne dépendent que des conditions opératoires

utilisées.

Par ailleurs, des expériences sont conduites par photocatalyse avec le JA, en présence d’un

catalyseur en l’occurrence le ZnO dopé à l’oxyde de bismuth (ZnO-Bi2O3) et sous irradiation UV à

365 nm. Ce travail est a été indispensable car il nous a permis de comparer les taux de dégradation

de ce polluant avec ceux acquis par ZnO commercial/UV (notre recherche) et ZnO pur/UV. Les résultats

expérimentaux obtenus, montrent que le ZnOpur-Bi2O3/UV est le procédé le plus performant

comparativement aux deux derniers.
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D’après nos résultats, il s’avère que l’utilisation de la photocatalyse hétérogène pour le

traitement de l’eau est une technique très prometteuse que ce soit du point de vue économique ou

environnemental.

Pour les perspectives, des études complémentaires seraient nécessaires afin d’identifier les

sous produits et de les traiter en conséquence au regard du danger qu’ils peuvent présenter (ils

pourraient être plus importants que le parent produit).
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Préparation de catalyseur dopé (Synthèse de catalyseur) [82]

Les applications importantes des nanomatériaux à base  ZnO et surtout dans le domaine de la

photocatalyse hétérogène, nous ont poussés à préparer ce matériau soit à l’état pur ou dopé par

l’oxyde de bismuth et étudier ses nouvelles  propriétés.

Il existe plusieurs méthodes d’élaborations des nanopoudres (nanomatériaux de dimension de 0

et 1), chimiques (Co-précipitation, électrochimie, par micrémulsion, Sol-Gel….) ou physiques

(ablation laser, vaporisation-condensation, procédé par flash, procédé aérosol, procédé

cryogénique, et  mécanobroyage….).

Ils ont utilisé deux de ces méthodes : la vaporisation-condensation dans un réacteur solaire

appelé procédé SPVD (Solar Physical Vapor Deposition) et une méthode chimique, appelée

"Sol-Gel" basée sur la chimie douce.

a) Elaboration de nanopoudres  par SPVD

 Principe du procédé

Le procédé SPVD (Solar Physical Vapor Deposition) est basé sur le principe de vaporisation-

condensation, qui est une technique de PVD (Physical Vapor Deposition), utilisant un four

solaire (Odeillo, France).

Le réacteur est un ballon en verre transparent, où règne une atmosphère contrôlée et où l’on peut

effectuer des expériences sous vide, en conditions statiques ou dynamiques, en  introduisant  des

gaz oxydants, réducteurs ou inertes.  Ce réacteur est placé au foyer du miroir parabolique (voir

Figure A, sous un flux solaire important. La température peut atteindre 3000°C en un temps très

court au niveau du foyer.

Figure A : Réacteur SPVD au foyer d’un four solaire de 2kW à concentrateur parabolique.

(Laboratoire PROMES à Odeillo/Font Romeu, France)
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Plusieurs montages ont été utilisés pour l’élaboration de nanopoudres : le premier réacteur

utilisé, était un simple ballon (Figure B). Ce réacteur présente deux  problèmes : le premier par

la production  insuffisante de poudres, le deuxième par le fait que le dépôt se fait sur le ballon,

qui le rend opaque au bout d’un certain temps et où le rayonnement solaire passe moins à travers

ce ballon et celui ci  chauffait.

Ils ont été  conduits à améliorer le système, en mettant un collecteur de nanopoudres, constitué

par un doigt froid (tube en cuivre) dans un  deuxième montage. Dans le plus récent on a combiné

le ballon, le doigt froid en utilisant un filtre. Ce système est appelé "Héliotron". Les figures B et

C montrent les trois montages.

Figure B: Vue schématique du réacteur solaire  utilisé pour l’élaboration des nanoparticules de

ZnO (collecté par un filtre).



Annexes

Figure C: (a) Réacteur solaire appelé "Heliotron". (b) Vue du haut de la platine munie

d’orifices qui amènent le gaz. (c) Schéma des vapeurs et fumées  formées de nanophases de

ZnO. (d) Principe de vaporisation – condensation de nanopoudres de ZnO dans le four solaire.

 Elaboration de nanopoudres de ZnO pur et de ZnO+x% wt Bi2O3

L’élaboration de nanopoudres d’oxyde de zinc pur ou avec ajout d’oxyde de bismuth consiste, à

concentrer le rayonnement solaire sur des cibles préparées à partir de poudres commerciales très

pures  de ZnO ou de mélanges de ZnO avec x % de Bi2O3, afin de minimiser l’évaporation de

l’oxyde de bismuth, on traite les cibles thermiquement à 700°C pour une durée longue et pour

faire réagir les deux oxydes. Ces nanopoudres sont préparées, en plaçant la pastille considérée

sur une platine en cuivre refroidie à l’eau, qui est placée à son tour sur une gaine munie

d’orifices permettant d’amener le gaz. (Air, O2, Ar, N2, etc….), (voir Figure C (b,c)). Le dépôt

se fait sous atmosphère contrôlée à pression constante.

Les nanopoudres obtenues sont recueillies en grattant le dépôt formé sur le doigt froid (tube de

cuivre refroidi par l’eau),  ou sur le filtre nanocéramique où elles ont été déposées par un flux

d’air (pompage).

L’aspect de nanopoudres de ZnO pur ou dopés par Bi2O3 préparées par SPVD, sous flux d’air,

est fibreux comme le montrent les figures (Figure D (a,b,c)).
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Figure D: (a) Vue de nanopoudres collectées sur le filtre céramique nanoporeux à droite et par

condensation sur le doigt froid à gauche. (b) Aspect de nanopoudres de ZnO pur préparées par

SPVD. (c) Aspect des poudres de ZnO dopée à   l’oxyde de bismuth  préparées par SPVD.

(d) Aspect de dépôt sur le doigt froid nanopoudres de ZnO dopée  à l’oxyde de bismuth

préparées par SPVD (P= 80-100 Torr).

b) Elaboration de poudres nanométriques par la méthode Sol-Gel

Cette technique permet l’élaboration des matériaux sous forme de poudres, de couches minces

ou épaisses et sous  forme  massive ; elle est également utilisée pour la production de composites

fibreux. Les matériaux issus du procédé Sol-Gel couvrent tous les domaines d’applications :

optique, magnétique, électronique, super conducteur à haute température, catalyseur, énergie,

capteurs, etc…

 Principe du procédé Sol-Gel

La méthode  Sol-Gel permet de produire des matériaux à partir de solutions d’alkoxydes ou de

solutions colloïdales. Elles sont basées sur des réactions de polymérisation inorganiques.

Le procédé sol-gel permet de fabriquer un polymère inorganique par des réactions chimiques

simples et à une température proche de la température ambiante (20 à 150°C).

Les réactions chimiques simples à la base du procédé sont déclenchées lorsque les précurseurs

sont mis en présence d’eau : l'hydrolyse des groupements alkoxy intervient en premier lieu, puis

la condensation des produits hydrolysés conduit à la gélification du système.
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Le procédé Sol-Gel permet par simple polymérisation de précurseurs moléculaires en solution,

afin d’obtenir des matériaux vitreux sans passer par l’étape de fusion.

 Elaboration de nanopoudres de ZnO pur ou dopé par Bi2O 3 par Sol-Gel

Pour élaborer les nanopoudres d’oxyde de zinc (ZnO) pur ou dopé avec Bi2O3 par Sol-Gel, nous

avons procédé comme suit : A partir de l’acétate de zinc dissout dans l’éthylène glycol avec une

concentration C1 et de l’acide citrique dissout également dans l’éthylène glycol avec une

concentration C2, on  porte les deux solutions à la  température de 130°C. Après que la

température de 130°C est atteinte, on les mélange et ce qui conduit à la formation à un gel

visqueux et transparent suivant les conditions de préparation. Au cours de cette expérience, il y

a un dégagement du gaz d’acide acétique et de l’eau. La préparation des poudres  a été réalisée

en variant quelques conditions telles que : le rapport de concentration d’acétate de zinc à la

concentration de l’acide citrique, la température du bain ainsi que la durée de maintient du gel en

température. L’obtention des nanopoudres se fait en calcinant le gel à 500°C pour évacuer toutes

traces de fonctions organiques et l’eau emprisonnée dans le gel.

Précurseurs chimiques utilisés : Acétate de zinc hydraté, Acide citrique mono hydraté, Ethylène

glycol et Triethanolamine.

Le montage utilisé pour préparer les nanopoudres de ZnO pur ou dopé à Bi2O3 par sol-Gel est

donné par la Figure E.

Figure E: Dispositif expérimental utilisé pour la préparation  des nanopoudres de ZnO par la

méthode Sol-Gel.
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Résumé
Cette étude porte sur l’application de différents procédés d’oxydation avancés en milieu

homogène et hétérogène pour le traitement des colorants de textile (le JA et le CV).

La photolyse directe des deux colorants par la lumière artificielle (254nm et 365nm) et la

lumière solaire est lente. Elle peut être accélérée par l’augmentation de l’intensité du flux

photonique incident ou par l’ajout d’un photosensibilisateur : l’acétone à forte concentration.

Dans le cas des deux colorants étudiés, il a été montré que le taux de dégradation par les

POAs en milieu homogène tels que : H2O2/UV, S2O8
2-/UV et H2O2/S2O8

2-/UV, a été

sensiblement amélioré par rapport à celui obtenus par la photolyse UV et que ce taux dépends

des paramètres expérimentaux tels que la concentration du substrat, la concentration du

catalyseur, le pH du milieu. Cette amélioration pourrait être liée à la production des radicaux HO•

et SO4
•−. Concernant le système S2O8

2-/H2O2/UV, nous avons observé que l'efficacité a diminué

légèrement probablement par une faible compétition entre les deux radicaux. D’autre part, le

persulfate peut générer des radicaux ions sulfates par l’activation de la chaleur en absence de la

lumière. La dégradation des deux substrats a été plus efficace dans le système Photo-Fenton et

Photo-like-Fenton que les systèmes Fenton et Fenton-like respectivement où les performances de

ces systèmes pouvaient être optimisées par variation des paramètres expérimentaux tels que : le

pH, les rapports [H2O2]/[Fe2+] et [H2O2]/[Fe3+]. Dans le système (Fe2+/ S2O8
2-) et (Fe2+/ S2O8

2-

/UV), le persulfate agit sur le JA de manière semblable au H2O2 par rapport aux procédés de

Fenton et Photo-Fenton.

En photocatalyse  hétérogène, la dégradation du JA et le CV a été étudiée par différents semi

conducteurs comme : TiO2, ZnO(commercial) et ZnOpur-Bi2O3. L’étude de la photocatalyse des

deux colorants par le procédé TiO2-P25/UV et ZnO/UV a été investiguée et on a constaté une

négligeable adsorption pour un temps de 30 minutes. La photocatalyse est influencée par

différents facteurs où ce procédé est amélioré par addition de H2O2 mais a été inhibé par certains

anions inorganiques et les alcools. Le TiO2-P25 est plus efficace que les photocatalyseurs de

Tiona. En outre, le modèle de Langmuir-Hinshelwood a décrit convenablement ce processus. Le

suivi par la DCO, confirme que le procédé photocatalytique conduit à la diminution de la teneur

en matière organique jusqu'à la minéralisation des polluants. Des essais en irradiation naturelle

ont montré une dégradation plus rapide de ce polluant. Le procédé ZnOpur-Bi2O3/UV est plus

performant que les deux procédés ZnOcommercial /UV et ZnOpur /UV en terme de dégradation.

Mots clés : Colorant, Photodégradation, procédés d’oxydation avancés, Photocatalyse,

semiconducteur



Abstract

This study is focused in the application of different advanced oxidation processes in a

homogeneous and heterogeneous phase for the treatment of two dyes: the AY and the CV.

The direct photolysis of dyes by the artificial light (254nm and 365nm) and solar light is slow

and can be accelerated by increasing of intensity of photon flux incident, or by adding a

photosensitizer such as acetone at high concentration.

In the case of the two dyes studied, it has been shown that the rate of decolorization by the

AOPs in a homogeneous medium such as H2O2/UV, S2O8
2-/UV and H2O2/S2O8

2-/UV, has been

substantially improved compared to that obtained by UV photolysis and that the rate depends on

the experimental parameters such as: concentration of substrate, concentration of catalyst and pH

of medium. This improvement could be related to the production of HO• and SO4
•- radicals.

Regarding the system UV/S2O8
2-/H2O2, we have observed that efficiency decreased slightly

due to a competition effect. On the other hand, the persulfate can generate sulfates radicals ions

by heat activation in absence of light. The degradation of the two dyes has been more effective in

Photo-Fenton and Photo-like-Fenton system than in the Fenton and Fenton-like systems

respectively where the performances of these systems could be optimised by variation of the

experimental parameters such as the pH, the [H2O2]/ [Fe2+] and the [H2O2]/ [Fe3+] ratio. In the

(Fe2+/ S2O8
2-) and the (UV/Fe2+/S2O8

2-) system, the persulfate acts on the JA similarly to H2O2

compared to the Fenton and Photo-Fenton processes.

In heterogeneous photocatalysis, the degradation of the JA and the CV has been studied using

different semiconductors (TiO2, ZnO, ZnOpure-Bi2O3). The photocatalysis study of the two dyes

by the TiO2 process (Degussa P25)/UV and ZnO/UV has been presented after overseeing a low

adsorption until saturation (30 minutes). Photocatalysis is influenced by various factors where

this process is improved by the addition of H2O2 but has been inhibited by certain inorganic

anions and alcohols. TiO2-P25 is more efficient than Tiona photocatalysts. In addition, the

Langmuir-Hinshelwood model has adequately described this process. The follow up by the

Chemical Oxygen Demand (DCO), confirms that the photocatalysis process leads to the decrease

of the organic matter content until mineralization of pollutants. Tests in natural radiation showed

a faster degradation of bith pollutant. The ZnO pure-Bi2O3/UV process is more efficient than the

two ZnO commercial/UV and ZnO pur/UV processes in terms of degradation.

Keywords: Dye, Photodegradation, advanced oxidation processes, Photocatalysis,
semiconductor.



صـــــــــــــخـــــــــــالمل  

هذه الدراسة تشمل تطبيق مختلف طرق الأكسدة المتقدمة في الوسط المتجانس وغير المتجانس من أجل معالجة الملونات  -

                                                                                       (.أصفر الأليزارين والكريستال البنفسجي)المستعملة في صناعة الملونات المستعملة في صنلعة النسيج 

وضوء الشمس كان ( نانومتر 562نانومتر و 542)التحليل الضوئي  المباشر للملونين باستعمال الضوء الاصطناعي  -

.المحسسات مثل الأسيتونأو باءضافة  تونيوالفبطيئا ،وممكن تسريعه عن طريق زيادة شدة التدفق   

في حالة الملونات المدروسة ، فقد تبين أن نسبة إزالة الملونات باستعمال طرق الأكسدة المتقدمة في الوسط المتجانس  -

الدراسة  ، هذه لخإ............مرتبط بعدة عوامل تجريبية مثل تركيز الملون، تركيز المحفز ، درجة حموضة الوسط

/ VU/ 5O5H و VU/ 5O5H  الملونين باستعمالأوضحت لنا إن إزالة 
-

8
5

O5S ،  أظهرت تحسنا ملحوظا في معدل إزالة

هذا . الحصول عليها عن طريق التحلل الضوئي المباشر باستعمال الأشعة فوق البنفسجيةاللون بالمقارنة مع تلك التي تم 

الفعالة إلي إنتاج الجذور  التحسن راجع
· 

HOو
-

SO4
·

/ VU/ 5O5Hالنظام  يخصوعلي العكس فيما  .
-

8
5

O5S  لاحظنا

ومن ناحية أخري يمكن للبرسلفات إنتاج الجذور أيونات السلفات بالتنشيط الحراري في غياب  ألفعاليةطفيف في  انخفاض

 .الضوء

 

وتكون هذه الفعالة أمثل   ،الفوتوفنتن ن مقارنة مع شبه الفنتون وشبهوتفكيك الملونين كان فعالا في نظام الفنتون والفوتوفنت -

]النسبة و Hpبدراسة  تغيرات ال
+5

eF /][5O5H]و[
+5

eF /][5O5H]، نظام وفيما يخص 

(
-

8
5

O5S/
+5

eF) و (VU /
-

8
5

O5S/
+5

eF)، 5 البرسلفات يتفاعل مع الملون الأصفر الأليزارين مثل تفاعلO5H  في نظام

  .نوالفنتون والفوتوفنت

 بنوعيه 5OiT،OnZ)دراسة تفكيك الملونين بواسطة التحفيز الضوئي غير المتجانس باستخدام محفزات مختلفة  تتم -

التحفيز الضوئي غير المتجانس . علما أن إدمصاص الملونين علي هذه المحفزات كان ضعيفا ،(5O5Bi -  purOnZو

وتقل كفاءته في إزالة الملونين بإضافة الأملاح  5O5Hبحيث هذا النظام يتحسن بشكل كبير باءضافة ،يتأثر بعدة عوامل 

 .                                                                           والكحولات

     صف و  فاءن نموذج  إلي ذلك بالإضافة،هو أحسن محفز بالنسبة لسلسلة الثيونات 52P - 5OiTلقد تبين أن -

.النظام بشكل صحيح وصف  Langmuir-Hinshelwood      

 

.يؤدي إلي خفض المواد العضوية من الملوثات حتي التمعدن الكلي  OCD ن تتبع هذا النظام باستعمالإ -  

                  

  . أظهرت تجارب الإشعاع بضوء الشمس سرعة أكبر لعملية تفكك الملونين -

تدهورحيث من   ZnO commercial/UVو ZnO pur/UV   هو أكثر كفاءة من ZnO pur-Bi2O3 إن  -   

     الملونين  .

 

 الكلمات المفتاحية : ملون، التفكك الضوئي، طرق الأكسدة المتقدمة ، التحفيز الضوئي ، المحفزات.
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