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INTRODUCTION GENERALE

Au cours du XXeéme siecle, les pollutions d’origine agricole ont grandement contribué¢ a la
dégradation de la qualité des eaux de surface et souterraines. Cette pollution n’est pas sans
impact sur le milieu naturel et la santé humaine. Les herbicides sont les types de pesticides les
plus largement utilisés dans I'agriculture. Ces produits chimiques sont généralement toxiques
et non biodégradables.

Dans le cas des sources d’eau usées non biodégradables ou toxiques, des traitements
alternatifs doivent étre utilisés. De nombreuses études réalisées a 1’échelle du laboratoire ont
clairement prouveé I’efficacité des procédés d’oxydation avancée (POA) pour le traitement de
divers effluents. Ces procédés sont caractérisés par la production in situ de radicaux
hydroxyle (HO"), un puissant agent oxydant ayant un potentiel d'oxydation de 2,8 V. Ces
radicaux sont capables de décomposer les molécules les plus récalcitrantes en molécules
biologiqguement dégradables ou en composés mineraux tels que CO. et H20O. Ces procédés
sont présentement en pleine expansion dans le domaine des technologies environnementales,
ceci afin d’améliorer les systemes existants de traitement des eaux usées municipales et
industrielles, ou a remplacer les technologies conventionnelles peu efficaces pour

I’enlévement de contaminants organiques réfractaires, inorganiques et microbiens.

Les POA peuvent étre subdivisés en quatre groupes : les procédés d’oxydation chimique en
phase homogeéne (H.O2/Fe?* et H202/0s), les procédés photocatalytiques en phase homogene
et/ou hétérogéne (H202/UV, Os/UV et Fe?*/H,02/UV; TiO2/UV), les procédés d’oxydation

sonochimique et les procédés d’oxydation €lectrochimique.

L’oxydation par les procédé de Fenton (Fe?*/ H20) et de like-Fenton (Fe**/ H.O,) ont été
décrit comme des POA viables pour la destruction de divers polluants dans I'eau. L’utilisation
des irradiations UV permet d’augmenter 1’efficacité de dégradation de maniére significative
de ces systemes. L’efficacité des oxydes de fer dans I'oxydation des composés organiques a
été rapportée dans la littérature. En plus de leurs propriétés semi-conductrices, les oxydes de

fer peuvent également étre utilisés comme sources de fer dans les procedés de Fenton.

L'utilisation des oxydes de fer solides, gagne plus d'importance en raison de leurs avantages
liés a leur stabilité sous irradiation, la possibilité de récupération et de réutilisation, leur faible
codt et leur non-toxicité. L oxyde de fer alpha (a-Fe203) ou ’hématite est un semi-conducteur
largement présent dans la nature, il posséde une bande interdite suffisamment étroite (2.1 eV)
pour absorber 45% de la radiation solaire incidente ce qui le rend un matériau avantageux

pour la photocatalyse hétérogéne.
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INTRODUCTION GENERALE

Ce document a pour objectif d’étudier ’efficacité de différents POA, en particulier ceux
utilisant les oxydes de fer, en vue d’application a la dépollution des effluents aqueux
provenant d’activités liées a 1’élaboration et a I’utilisation de produits phytosanitaires. L.’étude
a porté sur ’oxydation d’un herbicide chlorophénylurée qui est le linuron en solution
synthétique. La présence de linuron a été mise en évidence dans les eaux de surface et de
ruissellement urbaines, parfois a des concentrations de plusieurs microgrammes par litre.
Etant donné la toxicité potentielle de cet herbicide et de ses sous-produits, son élimination des

eaux naturelle s’avére une réelle nécessité.

Dans la premiere partie du mémoire (chapitre 1) nous présenterons une synthese
bibliographique sur la décontamination des eaux polluées par les herbicides phénylurées et le
linuron en particulier, les mécanismes d’oxydation par le radical hydroxyle et les réactions
prépondérantes intervenant dans les differents procédes. Le mécanisme de la photocatalyse de

I’adsorption et la réactivité photochimique des semi-conducteurs seront eégalement abordés.

Dans le second chapitre, nous préeciserons les méthodes expérimentales employées et le
matériel et les méthodes analytiques ayant permis la réalisation pratique de cette étude. Les
modes opératoires, les réactifs, les appareils de mesure et d’analyse chimique, les catalyseurs

et réacteurs photocatalytiques utilisés y seront présentés.

Dans le troisieme chapitre, nous presenterons les résultats de la dégradation du linuron par
différents procédes photochimiques en milieu homogene, afin d’¢tudier leur efficacité dans
nos conditions expérimentales et de determiner les différents paramétres gouvernant ces

processus.

Le quatrieme chapitre est consacré a 1’étude de la dégradation et la minéralisation du linuron
en présence d’un oxyde de fer naturel. Le but de ce chapitre est de mesurer I’efficacité du
minerai dans I’¢élimination du pesticide par les procedés photocatalytiques (UV/OFN,
UV/OFN/H-0; et UV/OFN/acide), de déterminer les constantes de vitesse de dégradation et

d’¢lucider les mécanismes de dégradation.

Enfin, dans le cinquiéme chapitre nous présenterons les résultats de I’activité photocatalytique
de nanoparticules d’oxyde de fer alpha (a-Fe2Oz) synthetisées au laboratoire en vue
d’application & la dépollution des eaux contaminées par le linuron. Le mémoire se termine par

une conclusion générale et les perspectives.
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Chapitre | : Synthése bibliographigue

1. La pollution par les herbicides et leurs traitements

Depuis la révolution industrielle, I’exploitation des terres agricoles s’intensifie au rythme de
la croissance exponentielle de la population mondiale. En plus des progrés technologiques,
I’agriculture se dote aujourd’hui de produits chimiques plus performants afin de contrer
I’infestation de mauvaises herbes. Les agriculteurs épandent différents herbicides dans le but
d’augmenter la qualit¢ et la production des récoltes, qui élimineront entierement ou

partiellement les parasites végétaux.

Bien que l'utilisation d'herbicides devienne souvent indispensable pour les pratiques agricoles,
ils représentent également un facteur de risque de qualité, car ces substances sont
généralement toxiques et non biodégradables. Ils peuvent conduire a des ions contaminat des
eaux de surface et des eaux souterraines. La contamination de I'eau de surface peut avoir des
effets écotoxicologiques pour la flore et la faune aquatiques et pour la santé humaine [1].
Ainsi, 15 a 20 % de ces produits chimiques sont considéres cancérigenes et la plupart d'entre
eux sont des perturbateurs endocriniens [2], [3].

Actuellement, la réduction de I'utilisation de pesticides devient une préoccupation majeure.
En Europe, une réduction de 25% des quantités d’herbicides utilisées sur les cultures de

céréales n’entrainerait pas de diminution des rendements.

1.1. Les herbicides
1.1.1. Généralités

Les herbicides constituent la famille la plus utilisée des pesticides en tonnages et en surfaces
traitées, ils permettent d’¢éliminer les mauvaises herbes adventices des cultures. Les herbicides
exploités aujourd’hui appartiennent soit a la chimie inorganique soit & la chimie organique.
Dans le premier type, nous retrouvons des composés tels que le chlorate de soude, le sulfate
de fer, le sulfamate d’ammonium et les sels de cuivre. Mais 1’épandage moderne fait
principalement appelle aux composés organiques de syntheses. Parmi les différents
herbicides, certaines substances procurent un désherbage total en éliminant toute végétation
qui se voit exposées et affectées par le produit chimique tandis que d’autres assurent un
désherbage sélectif impliquant un seul type de mauvaises herbes sans que la culture saine en
soit grandement affectée. Chaque herbicide posséde des caractéristiques propres selon sa

composition, son mode d’absorption, son effet sur la mauvaise herbe et son élimination
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Chapitre | : Synthése bibliographigue

progressive. lls appartiennent a plus de 35 familles chimiques différentes. Les plus
représentées sont les carbamates (chlorprophame, triallate...), les urées substituées (linuron,
diuron,...), les triazines (atrazine, simazine,...), les chlorophenoxyalcanoiques (2,4-D,

MCPA, ...) et les amides (alachlore, propyzamide...).

Les herbicides ont été développés dans le but de répondre a une demande grandissante
exigeant une meilleure qualité de récolte, une production abondante et ce, tout en diminuant

les codts.
1.1.2. Historique sur I’utilisation des herbicides

Avant l'utilisation genéralisée des herbicides chimiques, on avait recours a des méthodes
de lutte culturale, par exemple en modifiant le pH du sol, la salinité, ou les niveaux de
fécondité, pour lutter contre les mauvaises herbes. La lutte mécanique (qui comprend le

travail du sol) a également été utilisée dans ce but et I'est encore.

L'usage des herbicides chimiques a commencé dans les années 1880, uniquement avec
des composés inorganiques (minéraux). En 1896, Louis Bonnet réussit en France le
désherbage du blé contre la moutarde des champs (Sinapis arvensis) a l'aide d'une solution de
6 % desulfate de cuivre. Par la suite, dautres sels sont utilises ainsi que l'acide
sulfurique dilué. Celui-ci est largement employé en France entre les deux guerres mondiales
sous l'impulsion de l'agronome Edmond Rabaté. On [l'utilise sur les cultures de céréales
malgré ses inconvénients lié a sa forte corrosivité et au fait qu'il n‘élimine pas certaines
mauvaises herbes (notamment les graminées). Il n'est remplacé définitivement par les

herbicides de synthese que dans les années 1960 [4].

Les premiers herbicides organiques apparaissent avant la Seconde Guerre Mondiale, c'est le
cas du 4,6-dinitro-ortho-crésol (DNOC) breveté en France en 1932 par Pastac et Truffaut ou
du pentachlorophénol (PCP) introduit aux Etats-Unis en 1936 comme agent de préservation
du bois et employé des 1940 comme désherbant des céréales [4]. A partir de ce moment,
plusieurs substances chimiques furent développées telles les triazines (1955) et les
chloroacetamides (1956) [5]. Certains produits chimiques étaient d’abord utilisés en tant
qu’insecticides ou fongicides mais, en voyant leurs effets correspondant d’avantage a ceux
des herbicides, ils furent intégrés comme tels sur le marché. Avec I’accroissement de

’application des herbicides depuis la deuxiéme guerre mondiale, les méthodes traditionnelles
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sont délaissées au profit d’une méthode chimique moins codteuse au niveau de la main-

d’ceuvre et plus rentable.

1.1.3. Devenir environnemental des herbicides

Les herbicides et leurs produits de décomposition constituent une classe importante de
polluants des eaux de surface et des eaux souterraines. Leur sort est régi principalement par
les propriétés du sol telles que la structure, la teneur en matiere organique, le pH, la pente, la
porosité et l'activité biologique [6]-[10]. L’importance de chaque processus de transfert sera
également dépendant des conditions d’application. En général, le transfert des herbicides, une
fois épandus sur les champs, peut se produire de différentes facons:

- La dégradation par voie chimique, microbiologique ou photochimique. La dégradation
détermine le taux de transformation des herbicides dans I'environnement, et combien de ses
métabolites (produits de dégradation) sont présents dans I'environnement, ou et pour combien

de temps.

- L’adsorption des herbicides de I'eau du sol aux particules du sol est I'un des processus
chimiques les plus importants, ce processus limite la mobilite dans les sols en réduisant la

quantité d'herbicides disponibles pour l'eau du sol de percolation.

- Le drainage en profondeur ou transport latéral par ruissellement. Le transport a partir de la
zone de traitement est provoqué principalement par la pluie (ruissellement, infiltration et
transfert vers les nappes et cours d’cau). Il détermine ou et comment les herbicides se

déplacent dans I'environnement.

Il a également été démontré que certaines quantités atteignent l'air et peuvent se répandre sur
de longues distances. Ceci est provoqué par élévation de température ou de vent favorisant la

volatilisation des substances ou leurs dispersions au cours du traitement.

La présence des herbicides, méme a faible concentration, provoque un probleme majeur a la
fois dans I'industrie du traitement de I'eau et l'assainissement des sols. Ceci est la raison pour
laquelle les concentrations d'herbicides dans I'eau potable ont été limités, par exemple par la
directive européenne Nr. 98/83 / CE a 0,1 pg L™ pour chaque pesticide et une concentration

globale de 0,5 pg L™ pour la somme de tous les pesticides.
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1.2. Les phénylurées
1.2.1. Structure chimique

Les composés de type phénylurées sont des molécules dérivées de 1’urée (HaN-CO—-NHy). Ils
ont en commun une fonction phényle sur 1’'un des azotes. Ils sont différents entre eux par la
nature des substituants portés soit par le deuxiéme atome d’azote soit par le cycle aromatique.

Leur nomenclature se termine par le suffixe « uron ».

Deux principaux groupes peuvent étre distingués, ils recouvrent les composés présentant une
fonction N-terminale substituée par deux fonctions méthyle ou par une fonction méthyle et
une fonction méthoxy respectivement. En dehors de ces deux groupes, certains phénylurées
spécifiques ont été développées telles que le siduron [3-phényl-1(2-méthylcyclohexyl)urée]
ou le daimuron [3-(4-methylphényl)-1- (1-methyl-1-phényléthyl)uree].

Découvertes dans les années 1950, les phénylurées ont des propriétés herbicides. Ils sont
utilisés pour I’inhibition de la photosynthese et sont largement utilisés pour contréler les
mauvaises herbes dans différentes cultures. La variété des substituants introduits dans leur

structure permet d’obtenir des produits sélectifs.

Les phénylurées ont recu une attention particuliere au cours des derniéres années en raison de
leur haute biotoxicité et les propriétés cancérogenes possibles. De plus, ces composés

nécessitent plusieurs semaines, voire des mois, pour étre retiré de I'environnement.
1.2.2. Mode d’action

L’absorption des phénylurées est essentiellement racinaire, ils sont véhiculés par la seve
brute, pour s'accumuler dans les feuilles ou ils inhibent la photosynthése. Les molécules de
I’herbicide pénétrent dans les chloroplastes et bloguent le transfert électronique au niveau du

photosysteme 11 [11].

La sélectivit¢ d’un pesticide est lice aux phénomeénes de pénétration dans la plante et de
transport vers les sites cibles ainsi qu’a I’aptitude de la plante a le métaboliser en composés
inactifs. Les phénylurées sont généralement dégradés au sein des plantes par des réactions
d’oxydations concernant principalement la fonction alkyle portée par le cycle ou ’azote

terminal. Les produits formés correspondent a des composés N- désubstitués.
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1.2.3. Composé modele

Dans le cadre de ce travail, nous avons choisi comme composé modele le « linuron » ou [3-

(3,4-dichlorophényl) -1-méthoxy-1- méthylurée] (Fig. 1.1).

Le linuron est un phénylurée substitué sélective du groupe N-méthoxy-N-méthyle. Bien que
linuron est modérément persistant et relativement immobile dans le sol, le ruissellement et le
lessivage peut entrainer la migration de ce composé dans le eaux de surface et les nappes
d'eau souterraines, avec des risques environnementaux qui en découlent [12]. Par conséquent,

la compréhension de l'atténuation naturelle du linuron dans I'environnement est importante.

Dans des conditions sur le terrain, le temps de demi-vie pour linuron varie de 30 a 150 jours
pour les différents types de sol, avec une demi-vie moyenne estimée a 60 jours [13].

Le linuron est un herbicide hydrophobe qui a été de plus en plus détecté dans la surface et
I'eau souterraine et est principalement adsorbé par la fraction de matiere organique du sol
[14]. Etant donné la toxicité potentielle de cet herbicide et de ses sous-produits, son

¢élimination des eaux naturelles s’avere une réelle nécessité.

Cl
Cl

Fig. 1.1 : Structure chimique du linuron.
1.2.2.2. Propriétés physico-chimiques et toxicité du linuron

L’ensemble des propriétés physico-chimiques et toxicologiques du linuron sont regroupés

dans le Tableau I.1.

Tableau 1.1 : Propriétés physico-chimiques et données de toxicité du linuron

Formule brute CoH10CI2N20:
Masse moléculaire (g mol™) 249,09
Solubilité dans ’eau (mg L™) 75 a25°C
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pKa 12

Pression de vapeur (Pa) a 24°C 0,002

DL50 (mg kg™)

ingestion rat 1146
peau rat > 2 500
CL50 (mg/m?3/4 heures) inhalation rat 48
Demi-vie dans le sol (jours) 60

L 0GP oct-cau) 3,2

Le linuron est considéré comme étant modérément ou hautement toxique pour les organismes
aquatiques [15]. En outre, le linuron est soupgonné d'agir comme un antagoniste pour le
récepteur des androgenes affectant le systeme reproducteur male et donc est également source

de préoccupation pour la santé humaine [16].

Peu de publications sont disponibles sur la toxicite des métabolites. Toutefois, certains
produits potentiels de dégradation sont connus pour leurs risques carcinogenes (dérives

phénoliques, anilines).
1.3. Traitements actuels des eaux contaminées par le linuron

Les pesticides représentent une menace réelle pour les ressources en eau. Cette pollution
affecte en priorité les eaux de surface. La dépollution des eaux usées urbaines, industrielles et
agricoles peut étre réalisee par différents procédés qui sont actuellement bien maitrisés a
I’échelle du laboratoire et appliqués a grande échelle incluant les traitements physico-

chimiques et biologiques.

Quand un herbicide est dégradé¢ dans I’environnement, il génére plusieurs sous produits
appelés métabolites et éventuellement du dioxyde de carbone et de I’eau, chacune de ces
métabolites possede ses propres propriétés chimiques incluant toxicité, capacité d’adsorption
et résistance a la dégradation. Dans certains cas les métabolites peuvent étre plus toxiques
et/ou persistants que I’herbicide lui-méme. Dans la plupart des cas, la nature de ces

métabolites est largement inconnue.
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1.3.1. Procédés physiques

Il s’agit des procédés qui regroupent les technologies membranaires, les techniques
d’adsorption, d’échange d’ions et des procédés de séparation solide-liquide (précipitation,
coagulation, floculation et décantation).

1.3.1.1. Adsorption

Les herbicides peuvent étre immobilisés par adsorption dans les particules du sol ou piégés
par des plantes. Plusieurs études se sont intéressées a I’étude de l'adsorption des phénylurées

sur différents supports (argiles, particules du sol, matériaux de synthése...)

L. Cox et A. Walker (1998), ont étudié¢ I’adsorption de deux herbicides a base d'urée
substituée dans trois différents sols. L’adsorption du linuron (3- (3,4-dichlorophenyl) -
Imethoxy- I-méthylurée) et de I’isoproturon (3- (4-isopropylphenyl) -1,1-diméthylurée) a été
suivie en fonction du temps de séjour dans le sol [17]. Les etudes ont été realisées a deux
températures d’incubation (5 °C et 20 °C), avec des teneurs équivalentes a la capacité du
champ d’humidité du sol. L’adsorption a augmenté avec le temps de sejour dans le sol, et les
hausses ont éeté plus prononcees a 20 °C qu'a 5 °C, ce qui suggere une interaction entre

adsorption et dégradation.

L’ adsorption du linuron a également fait I’objet de travaux de recherches récentes [18], [19].
Ces études ont été effectuées sur de nouveaux supports adsorbants a base d’hydroxydes
doubles lamellaires (LDH), dont la structure est composée d'hydrotalcite, liée a celle de la
brucite Mg(OH)a.

Chaara et al. (2012) ont éetudié l'absorption de divers herbicides, dont le linuron, sur des
adsorbants (LDH) a base d’hydrotalcite intercalés par le dodécylesulfate
[MgsAl(OH)s][CH3(CH2)10CH2S04].nH2,0  (HT-DDS) ou des anions sébacates [Mge-
Al(OH)g]2[OOC\(CH,)s\COO].nH2O (HT-SEB) [18]. Les produits d’adsorption ont été
caractérises par différentes techniques dont (DRX, FT-IR et TG). L’étude a conclue que la
nature chimique, ainsi que la quantité chargée de I’anion organique intercalaire, peuvent

influencer l'adsorption de linuron sur les LDH.

De méme, Pavlovic et al. (2013) [19] ont étudié I’adsorption du linuron en solution aqueuse
sur un adsorbant de type LDH- caplrylate. Dans cette étude, quelques-unes des couches de

cations Mg?* ont été remplacés par des couches de AP* dans la structure LDH. L'effet de
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divers paramétres, tels que le pH de la solution, le temps de contact et les concentrations de
pesticide initiale, sur la capacité d'adsorption de la LDH-Cap a été étudiee ainsi que les
cinétiques d'adsorption. L'élution des pesticides de LDH-Cap avec différents solvants a
également été étudiée afin d'explorer le type d'interactions adsorbant-adsorbat impliqués dans
le processus d'adsorption.

1.3.1.2. Techniques membranaires

Les techniques dites de séparation par membranes sont de nouvelles techniques, trés
performantes dans le domaine du traitement de ’eau qui ont vu récemment le jour. Leur
principe consiste non pas a éliminer chimiquement les micropolluants mais a les extraire
physiquement. Elles présentent en effet ’avantage de n’utiliser aucun réactif chimique. Le
principe d’action de ces membranes est simple puisqu’il consiste en un filtrage mécanique.
Les techniques de séparation membranaires commencent depuis peu a étre utilisées a grande

échelle au niveau industriel. L’inconvénient de ces nouveaux traitements est leur co(t éleveé.

De nouvelles techniques d’ingénierie ont développé avec succes des réacteurs a base de
biofilms fixés sur des membranes pour le traitement des eaux usées industrielles et
municipales. Puisque dans I’environnement, les bactéries ont la capacité de coloniser les

surfaces pour former des structures en 3 dimensions complexes appelées biofilms.

La dégradation du linuron sur des réacteurs a biofilms immobilisés (membranaires) a été
étudiee par Breugelmans et al. (2010) et ’effet des conditions d’alimentation sélectives a été
mesuré [20]. Les résultats ont montré que I’efficacité de dégradation du linuron et de son
métabolite (3,4-dichloroaniline) sur des biofilms est fortement influencée par les conditions

nutritives employées.
1.3.2. Procédés photochimiques d’oxydation avancée

Les procédés d’oxydation avancée (POA) sont basés sur la génération in situ d’un oxydant
radicalaire trés fort qui est le radical hydroxyle *OH. Ces POA peuvent étre classées selon la
phase de réaction (homogene ou hétérogéne) ou selon les méthodes employées pour produire

des radicaux ‘OH (chimique, électrochimique, sonochimique ou photochimique)

Les premiéres études réalisées sur la photodécomposition du linuron ont mis en évidence
qu’une exposition aux rayonnements ultraviolets entraine une dégradation de 1’herbicide ainsi

qu'une diminution de sa phytotoxicité [21]. Par la suite, différentes techniques ont été
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employées afin d’évaluer la dégradation en milieu aqueux et d’identifier les sous-produits

générés.
1.3.2.1. Photolyse directe

La photolyse est un processus photochimique qui est basé sur une interaction entre la lumiere
et la matiere. Lorsqu’un rayon de lumiére traverse une solution, le rayon peut étre transmis,

dispersé ou absorbé. Seul le dernier processus peut amener a une réaction chimique.

La premiére étape, dans un mécanisme d’oxydation, consiste en 1’absorption d’un photon par

la molécule pour donner un état excité :
RH + hy — RH* (1.1)

Ce dernier peut retourner a son état initial lorsqu’il réagit avec I’oxygéne, ou génére un

radical cation par un mécanisme de transfert d’électrons selon les équations :
RH* +O2 — RH + 102 (1.2)
RH* - RH™" + € aqueux (|3)

La molécule excitée peut dissiper I’énergie par plusieurs voies de désactivation
(photophysique ou photochimique). Les processus photophysiques consistent en la

désactivation radiative (ou luminescence) ou non radiative.

Les processus photochimique permettent le transfert d’énergie non radiatif entre deux
molécules. Une molécule B (donneur), dans un état électroniqguement excité, peut transférer
son energie a une molécule A (accepteur). Ces molécules électroniquement excitées peuvent
subir un certain nombre de processus photochimiques primaires de désactivation:

réarrangement, formation de radicaux, isomerisation et ionisation.

La dégradation du linuron par photolyse directe a été étudiée par Valérie Faure et Pierre Boule
(1997), T’étude a été realisée sous rayonnement UV 254 nm, 310 nm et 365 nm [21]. Les
principaux photoproduits formés dans la phototransformation du linuron sont essentiellement
issus de la photohydrolyse, a savoir I'hydroxylation avec libération d'ions halogénure et de
I'élimination d'un groupe méthoxy (fig. 1.2). Cette étude a montrée que I’orientation de la
réaction de dégradation du linuron dépendait de la longueur d'onde d’irradiation: a courtes

longueurs d'onde (254 nm), la déméthoxylation est favorisée ainsi que la photohydrolyse en
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position méta, alors qu’en « lumiere noir », a savoir des longueurs d'onde supérieure a 330
nm, la photohydrolyse en position para est la principale réaction observée.

S o) 0]
\ I (xHJ " OC"")
H C NH—C—N c NH-C—N
~4 CH, CH;
cl HO
9 = Q H
Ct O NH—C—NH, C O NH—C—N
N\
CH,
ci cl

Fig 1.2 : Principaux photoproduits issus de la photolyse directe du linuron,
selon V.Faure et P. Boule [21].

La méta-hydroxylation sur le cycle avec déchloration est la réaction courante observée avec
les chlorobenzénes et les 3-halogénophénols. Elle résulte d'une substitution nucléophile
impliquant une molécule d'eau (Fig. 1.3(a)), et pour cette raison qu’elle a été appelée la
photohydrolyse. La présence d'un groupement méthoxy sur l'azote réduirait la stabilité de la
solution dans l'obscurité. Le mécanisme de déméthoxylation a également été propose par V.
Faure et P. Boule et est représenté sur la figure 1.3 (b). Dans les conditions de I’étude, une

lente hydrolyse avait conduit a la formation de I'aniline dihalogénee.

(a) R R —s R @ R —s @-R' + HCI
*

Cl o Xy HO
H
R = H,CI,Br
CHs OCHj,
R'=H,OH, —NH-CO-N v —NH-CO—N
CH, CHs
G s
{I:i" © hw 9 © (I:l) H
(b) NH—C— e IR NH—C—N( — =R NH—C—N + HCHO
CH, CH; CH,
C Cl C

Fig 1.3 : Mécanismes des réactions photo-induites proposés par V. Faure et P. Boule (1997),
(a) photohydrolyse (b) déméthoxylation.
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1.3.2.2. Photolyse par systeme combiné UV/ H.O;

Le couplage UV/ H20, a été employé la premiére fois par Koubeck (1975) [22], pour la
désintoxication de I'eau. L’addition du peroxyde d’hydrogene H2O> dans le milieu réactionnel
irradié, améliore I’efficacité de I’oxydation par la formation des radicaux hydroxyle [23],
[24].

La solution aqueuse de peroxyde d'hydrogene absorbe la lumiere aux longueurs d'onde
inferieurs a 360 nm pour donner deux radicaux *OH (eq. I.4). La production efficace et rapide

de radicaux *OH permet de créer les réactions radicalaires suivantes [25], [26]:

H,0; + hy 2=3600M 5 4 (1.4)
H20, < HO; + H* (1.5)
HO® + H,0,— HO,* + H,0 k=(2-3,8) x 10" mol™.L.s*  (1.6)
HO* + HO;” —0;" “+ H.0 (1.7)
2 HO,® — H,0;, + 02 k=8,3x10°mol™.L.s* (1.8)
2 OH® — H.0; k=5,3x10°mol™L.s? (1.9)
HO," + OH® — H,0 + 02 k=0,71x 10° mol™*.L.s* (1.10)
RH + OH® — Produits k=107 - 10" mol™.L.s* (1.11)
M +ho— M * (1.12)
M + OH® - R (1.13)
R* + O, —» ROO" k = 10 - 10° mol™*.L.s? (1.14)

Ce procédé a été utilisé par Javier Benitez et al. (2006) pour la dégradation de quatre
phénylurées (linuron, chlorotoluron, diuron et isoproturon) [27]. Les herbicides ont été
d’abord irradiés individuellement par rayonnement UV monochromatique 254 nm en solution
aqueuse et l'influence de divers parametres sur le processus de photodégradation ont été
étudiés. Les constantes de vitesse de premier ordre et les rendements quantiques ont été
évalués. La vitesse d'oxydation la plus élevée a été enregistrée avec le linuron avec la

séquence des taux de dégradation suivante: linuron> chlortoluron> diuron> isoproturon.

La photooxydation simultanée du mélange d’herbicide dans différentss types d'eau a
également été réalisée par UV seul, et par le systtme combiné UV avec le peroxyde
d'hydrogéne. L'influence de la présence ou l'absence de l'alcool tert-butyle, des types d'eau et

de la concentration en peroxyde d'hydrogene ont été étudiés.
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La photooxydation simultanée du mélange d’herbicide dans différents types d'eau (eau ultra-
pure, eau minérale commerciale, eaux souterraines et de I'eau du lac) a montré la méme
tendance de réactivités sous rayonnement UV seul qu’en systéme combiné UV/H.0:, a
savoir, linuron> chlortoluron> diuron> isoproturon. Cette étude a montré que les taux
d'oxydation pour chaque herbicide étaient plus élevés dans l'eau ultra-pure. Pour chaque
herbicide et dans tous les types d'eau, la présence de H.O, a amélioré la vitesse de
photodégradation en raison de la génération de radicaux hydroxyle. Un modéle cinétique a été
établi. Ce modele permet de prévoir et de modéliser I'élimination des phénylurées dans tout

type d'eau.
1.3.2.3. Oxydation par UV/Os3 et H,02/0O3

L’ozone en solution aqueuse absorbe les radiations UV avec un maximum d’absorption a
253,7 nm [28]. Cette réaction conduit a la production de radicaux libres (eq.l.15). Ces
radicaux, en I’absence d’autres composés susceptibles de les intercepter, initient une chaine

de réactions radicalaires. :

Initiation :
O3 + H20 h_v) 2 'OH+ O2 (1.15)
Propagation :
O3+ 'OH — HO2 + O3 (1.16)
O3+ HO2’— 'OH +2 03 (1.17)
Terminaison :
‘OH + HO2" — H20 + O2 (1.18)
‘OH + "OH — H20; (1.19)

Le procéde de peroxonation, ou le couplage entre 1’0zone et le peroxyde d’hydrogéne est plus
efficace que I’ozonation seule, car le peroxyde d’hydrogeéne a pour but d’accélérer la
décomposition de I’ozone dans I’eau et ainsi produire beaucoup plus de radicaux hydroxyle.

Le peroxyde d’hydrogene réagit trés rapidement sous sa forme ionisée (HO2™; pKa = 11,6) sur

’0zone pour former des radicaux libres ("OH, HO?") selon I’eq. 1.20 [29].
O3+ HO2”— 'OH + O2+ O (1.20)

Une fois libérés, les radicaux initient d’autres mécanismes radicalaires de décomposition du
peroxyde d’hydrogene. Ces réactions ont été mises en ceuvre de maniére optimale par
Paillard et al. (1988). Le pH est alors de 7,7 et le rapport H,02/Os est égal a 0,5 [29].
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Le procédé d’ozonation a été appliqué pour le traitement des eaux contaminées par des
phénylurées dés les années 1990. Meijers et al. (1993, 1995) ont évalué I’influence de
différents parametres sur le processus d’ozonation (pH, température, concentration en ozone).
Ils ont également reporté que les phénylurées avaient une forte réactivité avec 1’ozone et que
I’augmentation du taux d’Oz ou son association avec le peroxyde d’hydrogéne permettrait une
dégradation totale et rapide des pesticides [30], [31]. Des études cinétiques ont également été
effectuées afin d’établir les constantes de vitesse de dégradation des phénylurées par
ozonation [32], [33].

De méme Tahmasseb et al. (2002) ont étudié la dégradation de quatre chlorophénylurées
(diuron, linuron, Monuron et monolinuron) par ozonation et par combinaison Os/H20, [34].
Dans cette étude, le formamide —N(CHz3)(CHO) apparait comme un intermédiaire important
de dégradation.

La vitesse de dégradation du linuron suit une cinétique de premier ordre. Les sous-produits
ont été caractérisés par spectrométrie de masse et un mecanisme de dégradation par le
systéeme O3z/H,0 a été proposé (Fig.l.4). L’hydroxylation du phényle apparait comme une
voie d'oxydation concurrentiel dans la série monolinuron / linuron. Cependant, la réaction de

départ est la N-déméthoxylation.

R', 3 Monolinuron R'=H
=\ CH; 4 Linuron R'=Cl
Cl—, ,NHCON’
\
/ .\ \\“\
R‘\,\}_\ \ -~ R, OH
/TN o CHy = CH
N/ "H,4
7/8 R/ CH, 15R'=H)
, (; ) NHCON =~ =—
HO™— CHj; HO
19/20 7=\ CH;
R', , Cl— /)—NHCON.
= CHO R‘\ - 16 @ -1 0
Cl— »—NHCON, = CH, =H)
\_/ N :},—NHCON\EHLOH
11 ®-H ;o 14®R-H) R' oH
\ / Vol CHy
\.\ Cl—{ ) NHCON
" / N OCH,
R, 17 /18 (rR'=Cn
=\
Cl—{,  /—NHCONH,
/4
12/13

Fig 1.3 : Mécanisme de dégradation du linuron par Os/H.0O;, selon Tahmasseb et al. (2002)

25



Chapitre | : Synthése bibliographigue

La degradation du linuron par UV, Ozonation (O3) et UV/Oz a également été étudiée par Rao
et al. (2009, 2010) [35], [36]. En 2009, la dégradation et la minéralisation du linuron a été
examinee en phase aqueuse. L’effet du pH initial, la dose d'ozone et l'intensité lumineuse sur
le taux de décroissance du linuron ont été étudiés et un modeéle a été proposé.

En 2010, une étude approfondie de la dégradation du linuron a été réalisée. L'effet de divers
anions sur les performances de l'ozonation a été examiné. Le systéme UV/Oz a démontré la
meilleure performance parmi ces trois processus en termes de décroissance du linuron, de
minéralisation, de déchloration et de dé-nitrogenation.

Une étude analytigue a été effectuée par LC/ESI-MS. La N-déméthoxylation, la
photohydrolyse avec ou sans déchloration et la N-deméthylation se sont révélées étre les
principales voies de degradation du linuron sous irradiation UV a 254 nm alors que la N-
déméthoxylation, la déchloration et I'nydroxylation sur le noyau benzénique ont été observées
a étre impliqué dans le processus d'ozonation. Huit nouveaux produits intermédiaires ont été
identifiés dans cette étude s’ajoutant a ceux cités dans les précédentes études.

Différentes voies de dégradation ont été proposees sur la base des intermédiaires identifiés

dans les trois processus étudiés (Fig. 1.4, 1.5).
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Fig. 1.4 : Voie de dégradation du linuron sous irradiation UV a 254 nm par Rao et al. (2010).
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{Hs
NH N_ ,CH,OH
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NH_ NH,
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Fig. 1.5 : Les voies de dégradation du linuron par ozonation et UV/O; par Rao et al. (2010).[36] (Les
fleches pleines indiguent le processus Os/ UV tandis que les fleches en pointillés indiquent le procédé

d’ozonation).
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1.3.2.4. Procédés Fenton (Fe**/ H,0) et photo-Fenton (UV/ Fe**/ H,05)

Le systéme d’oxydation radicalaire le plus connu est le réactif de Fenton. En 1894, Fenton
rapporta que le fer ferreux favorisait fortement I’oxydation de I’acide tartrique par le peroxyde
d’hydrogeéne en milieu acide [37]. La décomposition de H2O: par les ions ferreux a été
proposée, par la suite, par Haber et Weiss (1934) [38]. La réaction est du type

radicalaire communément appelée réaction de Fenton:

Initiation:
Fe?* + H,0; — Fe®* + OH + "OH (1.21)
Propagation :
H202+ "OH — H20 + HO,’ (1.22)
Terminaison :
Fe?* + 'OH — Fe** + OH- (1.23)
Fe?* + HO;" — Fe*" + HOZ™ (1.24)
Fe* + HO,' + Ho0 — Fe?* + O + H3O" (1.25)

La décomposition du peroxyde d’hydrogene peut étre egalement realisée par les ions ferriques

suivant la réaction :
Fed* + H,02 + H,0 — Fe?* + HO,' + H3O* (1.26)

Le procédé photo-Fenton est un POA hybride qui utilise une source d’irradiation pour
augmenter le taux de radicaux libres en stimulant la réduction du Fe3*en Fe?*. Lors de ce
procédé, I’irradiation posséde une double fonctionnalité. Celle-ci permet de décomposer par
photolyse le peroxyde d’hydrogéne pour former deux radicaux hydroxyle (systéme H>O2/UV)

mais aussi d’augmenter 1’activité catalytique du fer.
Fe3* + H20 + hv — Fe?* + "OH + H* (1.27)

En effet, la réaction limitant ’action catalytique du fer dans le procédé conventionnel de
Fenton (sans irradiation) est la réaction de réduction de Fe®*". Ainsi, d’aprés la réaction ci-
dessus, I’irradiation permet de régénérer plus facilement Fe?* sans consommer du peroxyde
d’hydrogene, tout en formant un radical hydroxyle. Le couplage du procédé Fenton a une
source d’irradiation permet d’augmenter considérablement la production de radicaux libres et,

ainsi, augmenter le taux de dégradation des contaminants organiques [39].
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Katsumata et al. (2005), ont étudié la dégradation et la minéralisation du linuron en solution
aqueuse par le procédé photo-Fenton [40]. De nombreux facteurs tels que la valeur du pH et
les concentrations initiales de Fe (Il) et de H.O; affectant la dégradation ont été évalués.
L’étude a montré que cet herbicide se dégrade totalement au bout de 45 min d’irradiation. La
cinétique de dégradation suit une loi de ler ordre.

La dégradation du linuron a été atteinte au bout de 20 minutes d’irradiation. Tandis que le
progrés de la minéralisation, suivi par carbone organique total (COT), est de 90% au bout de
25 heures. Ces résultats indiquent la formation de composés intermédiaires persistants, qui
sont difficiles a dégrader par ce systéme photocatalytique.

Par ailleurs, les photoproduits de linuron au cours du processus photocatalytique ont été

identifiés par GC-MS et la voie de dégradation a été proposée (fig. 1.6).
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Fig. 1.6 : Mécanisme de dégradation du linuron par le procédé photo-Fenton proposé par
Katsumata et al. (2005).[40]

30



Chapitre | : Synthése bibliographigue

1.3.2.5. Dégradation photocatalytique

La photocatalyse est un cas particulier de catalyse hétérogene déclenchée par I’irradiation de
matériaux semi-conducteurs avec des photons d’énergie adaptée au solide. En général, un
photon d'une énergie supérieure a I'énergie de la bande interdite peut déclencher I'excitation
des électrons de la bande de valence (BV) vers la bande de conduction (BC), laissant un trou
positif, h* derriere. La photocatalyse permet I’oxydation rapide jusqu'a la minéralisation
compléete de nombreux composés organiques adsorbés sur le catalyseur, grace a la génération
de radicaux libres tels que les radicaux hydroxyle "OH et les radicaux superoxyde O.™. Le
principe et le mécanisme de la photocatalyse vont étre discutés dans la deuxiéme partie de ce
chapitre.

La dégradation photocatalytique de nombreux herbicides phénylurées a déja été entreprise.
Généralement, ils sont totalement minéralisés si le temps d’irradiation est suffisamment long
[41], [42]. Plusieurs auteurs se sont interessés a la dégradation du linuron en milieu
hétérogéne. L’ensemble des travaux ont été realisés soit sous rayonnement solaire, soit en

utilisant des lampes UV simulant ce rayonnement ou fixant une longueur d’onde précise.

Zouaghi et al. (2007) ont étudié la dégradation photocatalytique de deux herbicides, le
monolinuron et le linuron, dans une suspension de TiO> [43]. La photoréactivité des deux
phénylurées a été comparée et I’'influence de différents parametres sur la cinétique de
dégradation a été évaluée. L’étude comparative de la dégradation des deux herbicides a
montré que les deux composés presentent une réactivité comparable avec le systeme
TiO2/lumiére solaire simulée. Dans les conditions opératoires de cette étude, la dégradation
photocatalytique du linuron suit une cinétique de pseudo ordre 1. La pseudo-constante k est
inversement proportionnelle a la concentration initiale en pesticide et peut étre décrite par une

équation de Langmuir-Hinshelwood.

De méme Y.F. Rao et W. Chu (2010) ont etudié la dégradation du linuron en présence de
TiO2 en suspension (avec et sans peroxyde d’hydrogene) sous irradiation de lumiere visible a
419 nm [36]. L'efficacité de I’élimination du linuron en présence de TiO, P25 peut étre
augmentée de 10% a prés de 100%, apres 3 h de réaction, en ajoutant simplement du H2O>
dans le systéeme. Différents types de TiO2> dont I’anatase, la rutile et TiO2-P25 présentaient

différentes activités photocatalytiques sur la décroissance du linuron.
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L’activité photocatalytique d'autres oxydes métalliques (semi-conducteurs) a aussi été testée
par la méme équipe de recherche. Parmi les trois oxydes semiconducteurs étudiés (TiO2, ZnO,
WO0:s), le ZnO a été jugée étre le plus efficace pour la réaction sans H>O2. Un niveau de pH
initial neutre a été jugée favorable a la photocatalyse assistée H.O> sous lumiere visible, ce
qui rend le procédé plus attractif pour une application réelle.

Par la suite, Chekir et al. (2012) ont testé ’efficacité d’un Photoréacteur solaire (fig. 1.7)
installé dans la ville de Tipaza (Algérie) pour la dégradation du linuron sous lumiére solaire
naturelle en présence de TiO» [44]. Les résultats des tests préliminaires ont montré que le
traitement photocatalytique solaire a donné un taux d’¢limination de 70% pendant plus de 300

minutes.

-

Fig. 1.7: Prototype du réacteur photocatalytique tubulaire (Unité de Développement des Equipements
Solaires UDES (Bou Ismail, Tipaza) 2010.

La dégradation de quatre phénylurée substituée (chlortoluron, diuron, fluométuron,
isoproturon et linuron) a également été étudiée dans des suspensions aqueuses de ZnO, TiOz,
WOs3, SnO> et ZnS a I'échelle industrielle dans le pilote solaire de Murcia (Espagne) par José
Fenoll et al. (2013) [45]. La comparaison des cing catalyseurs a montré que le ZnO est le plus
efficace pour I'élimination de tous les composés étudieés. La dégradation primaire des
herbicides suit une cinétique de pseudo-premier ordre. Dans les conditions de 1’étude, le
temps nécessaire pour la dégradation de 90% variait de 23 a 47 minutes pour l'isoproturon et
le linuron, respectivement dans le systeme ZnO/NazS>Og/lumiére solaire. Huit produits de
transformation ont été identifiés par HPLC/MS au cours des expériences, bien qu'a la fin de la

période d’irradiation (240 min), les concentrations étaient inférieures a la limite de détection.
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Les voies métaboliques proposées impliquent la N-déméthylation et la N-déméthoxylation des

N-méthoxy-N-méthyl-urées substitués (Fig .1.8).
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Fig .1.8 : Voies de dégradation de cing phénylurées pendant le processus photocatalytique utilisant

ZnO / NazS;0g/Lumiére solaire [45].

Par la suite, un mécanisme de dégradation a été rapporté par la méme équipe de recherche

pour seize phénylurées substituées [46]. La dégradation photocatalytique a été étudiée en

utilisant l'oxyde de zinc (ZnO) et le dioxyde de titane (TiO.) sous irradiation artificielle en

solution aqueuse.
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Fig .1.9 : Voies de dégradation photocatalytique des phénylurées par Fenoll et al. (Voir les tableaux
1.1 et 1.2 pour l'identification des substituants X, Y et Z).

Tableau 1.1 : Les structures chimiques des phénylurées étudiés par Fenoll et al. (2013).
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Tableau 1.2 : Les structures chimiques des photoproduits identifiés par Fenoll et al. (2013).
Exposant dans chaque produit de transformation indique le traitement correspondant 2ZnO / Na;S;0g,°Zn0O,
°TiO, / NazS,0s et 9TiO2.
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1.3.3. Procédés non-photochimiques d’oxydation avancés

1.3.3.1. Procédé sonochimique

La sonolyse est une technique utilisant les ultrasons pour dégrader des polluants en milieu
aqueux. La propagation dans 1’eau d’une onde sonore, a une fréquence supérieure a 20 kHz
(Eq. 1.28) [47], conduit a la formation de bulles de cavitation. A I’intérieur de ces bulles
regnent des conditions extrémes de température et de pression qui conduisent a la dissociation

de I’eau et a la production des radicaux "OH, HOO", etc.
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H,0 + ultrasons (20 — 1 000 kHz) — "OH + H’ (1.28)

Katsumata et al. (2011), ont étudié un systeme utilisant les ultrasons couplé a un procédé
photochimique (ultrasons/UV/Fe?*) pour la dégradation et la minéralisation du linuron en
solution aqueuse [48]. L’effet de la concentration en Fe(ll) et du pH initial de la solution sur
la dégradation ont été évalués. Une concentration initiale de linuron de 10 mg. L™ a été
compléetement dégradée par le systeme ultrasons/Fe(I1)/UV au bout de 20 min sous les
conditions de traitement optimales. Tandis que 79.3% de linuron a été décomposé sous
irradiations ultrasoniques. La minéralisation compléte suivie par carbone organique total

(COT) et par chromatographie ionique a été atteinte au bout de 120 min de traitement.

L’addition d'une quantité de Fe(ll) dans le systéme a été effectuée dans le but d’améliorer la
dégradation du linuron. Sachant que le peroxyde d'hydrogéne est produit par irradiation
ultrasonique, les procédés mixtes: ultrasons/Fe(ll) et ultrasons/Fe(l1)/UV génerent des
radicaux "OH via des reactions de Fenton (Fe(11)/H202) [49] et de Like-Fenton (Fe(111)/H20,)
(Egs. (1.29) - (1.32)) [50].

Fe?* + H,02 — Fe®* + "OH + OH- (Eq. 1.29)
Fe®* + H,0, = Fe?* —OOH + H* (Eg. 1.30)
Fe?* —~OOH — Fe?* + HOO" (Eg. 1.31)
Fe®* + HOO" — Fe?* + O + H* (Eq. 1.32)

1.3.3.2. Procédés électrochimiques

Cette technique est basée sur la génération des radicaux hydroxyle en appliquant des
oscillations de faibles intensités de courant électrique (<10 ampeéres) a un soluté contenant du
peroxyde d’hydrogéne [51]. Un des grands avantages du processus électrochimique est que
les électrons sont générés ou consommeés par les électrodes, fournissant un réactif propre et
aucune molécule nocive implicite dans le processus. Néanmoins, ce processus présente
certains inconvénients tels que son codt elevé par rapport aux autres processus, la nécessité
d’avoir un effluent conducteur, et donc I’ajout d’un sel dans le cas ou la solution a traiter ne

présente pas une bonne conductiviteé.

Les radicaux hydroxyle peuvent étre générés en solution a traiter par électrochimie directe ou
indirecte. Dans I'électrochimie directe (oxydation anodique), les radicaux hydroxyle sont

générés directement a la surface d'une électrode telle que PbO2 ou diamant dopé au bore
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(BDD) par l'oxydation de I'eau. Par contre I'électrochimie indirecte (procédé électro-Fenton)

utilise la réaction de Fenton pour former ces radicaux.

Les procédés électrochimiques d'oxydation avancée ont montré leur efficacité dans la
dépollution des eaux contaminées par les phénylurées [52], [53] .

Abou Ghalwa et al. (2011), ont utilisé deux électrodes modifiées (Pb/ PbO, et C/ PbOy)
préparées par électrodéposition ces dernieres ont été utilisées comme anodes pour la
dégradation électrochimique du linuron en solution aqueuse [53]. Les facteurs influant le
processus de traitement, y compris la densité du courant, la température, la concentration
initiale de linuron, le pH, I’électrolyte conducteur et le temps d'électrolyse ont été étudiés et
optimisés. La meilleure dégradation a eu lieu en présence de NaCl (1 gL™) comme électrolyte
conducteur. Aprés 30 min, 92% de dégradation a été obtenue. Une meilleure efficacité de la
dégradation a été obtenue a basse température (5 °C a 10°C). La densité de courant optimale
pour la dégradation du linuron sur les deux électrodes est de (150 mA.cm?).

1.3.3. Procédés biologiques

La degradation microbiologique est une decomposition par des micro-organismes. Différents
microbes peuvent dégrader différents herbicides, et par conséquent, le taux de dégradation
microbiologique depend de la population microbienne dans une situation donnée. Les
conditions du sol qui maximisent la dégradation microbiologique incluent la chaleur,
I’humidité et la grande teneur en matiére organique.

Les procédés d’épuration par voie biologique sont communément utilisés pour le traitement
des eaux résiduaires urbaines. Ces procédés ne sont pas toujours applicables sur les effluents
industriels en raison des fortes concentrations de polluants, de la toxicité ou de la trés faible
biodégradabilité. Dans ce cas, la meilleure approche est de prétraiter partiellement ces
effluents réfractaires par des technologies d’oxydations pour produire des intermédiaires qui
sont plus facilement biodégradable.

Le couplage photo-Fenton/ traitement biologique a été utilisé pour I'élimination du linuron et
du diuron de l'eau par Maria José Farré et al. (2006, 2007, 2007, 2008) [54-57].

La dégradation chimique a été utilisée comme une étape de prétraitement pour la conversion
des herbicides toxigues et non biodégradables en produits intermédiaires biodégradables qui
ont ensuite été éliminés au moyen d'un réacteur biologique séquentiel discontinu (SBR). Des

effets néfastes dus a I'excés de réactifs ont été observés.
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La demande chimique en oxygéne (DCO), l'état d'oxydation moyen (AOS), le COT et la
concentration de peroxyde d'hydrogéne sont les parametres utilisés pour tracer les
expériences. En outre, des essais de toxicité (CE50 15) et de biodégradabilité (la DBO5 /
DCO) ont éte réalisées a la fin de chaque oxydation chimique.

Les propriétés optimales des systéemes couplés chimiques et biologiques pour I'€limination du
diuron et du linuron de I'eau ont €té déterminées en solution aqueuse et sans interférences
dans une étude rapportée en 2006 [54]. La 3,4-dichloroaniline et le 3,4-dichlorophényl
isocyanate ont été identifiés comme les principaux sous-produits du processus de dégradation.
La minéralisation compléete, mesurée par TOC, a été obtenue aprées un traitement biologique
dans un SBR en utilisant un temps de rétention hydraulique (HRT) de 2 jours.

Dans la seconde étude de José Farré et al. (2007), la dégradation du linuron et du diuron a été
étudiée en présence des acides humiques (HA) [55]. La biosorption des HA sur la biomasse
aerobie a été caractérisée.

Reéalisee toujours par la méme equipe de chercheurs, le mécanisme de dégradation des deux
herbicides (linuron et diuron) par couplage photo-Fenton/ traitement biologique a été rapporté

et les principales voies de dégradations ont été proposées (Fig. 1.10) [56].
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Fig. 1. 10 : Voies de dégradation du linuron par "OH. (A) sous-produits identifiés par Farré et al.[56],
(C) sous-produits identifiés par Tahmasseb et al. [34] et (D), les sous-produits identifiés par

Katsumata et al.[40]. * Radical attaché au noyau benzenique.
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En 2008, José Farré et al. ont rapporté une étude portant sur 1’application des procédes
couplés (photo-Fenton/traitement biologique) pour la dégradation du linuron en utilisant un
pilote solaire (Pilot Plant Scale de Almeria) [57]. Le but de ce travail a été de démontrer que
le procéde théorique peut étre réalisé a 1’échelle de I'usine en utilisant le rayonnement solaire
comme une étape préalable a une véritable application a grande échelle.

Le linuron fait toujours 1’objet de recherches utilisant des traitements biologiques pour la
dépollution des sols et des effluents liquides contaminés [20], [58], [59].

2. La photocatalyse hétérogene

2.1. Principes et mécanismes de la photocatalyse hétérogene

Le processus photocatalytique repose sur I’excitation d’un semiconducteur (SC) par un
rayonnement lumineux, correspondant a une énergie supérieure ou égale a la largeur de la
bande interdite (Schéma 1.1), conduisant a 1’accélération de la photoreaction en faisant
intervenir des réactions entre les paires électron/trou et les produits organiques adsorbés a la
surface du semi-conducteur. Ces paires électron/trou peuvent se recombiner en libérant de la
chaleur, ou réagir séparément avec d’autres molécules présentes dans le milicu. En présence
d’cau, les trous peuvent réagir avec des donneurs d’électrons (H.O, OH") pour produire des

especes oxydantes comme les radicaux hydroxyle “OH [60].

En présence d’un polluant en solution aqueuse, ce dernier peut céder un électron a un trou h+
et s’oxyder sous la forme primaire d’un radical cation. L’oxydation de cette derniére espece se
poursuivra jusqu’a minéralisation compléte grace notamment aux especes actives de

I’oxygene (HO®, HO2", H202) générées selon les réactions (Egs. 1.33- 1.39)

SC+hv—e+h (Eq. 1.33)
H2Ods) + h*— H*+ OH" (agg) (Eq. 1.34)
OH™ (ags) + h*— OH’ (Eg. 1.35)
R @y + h*— R (ag) (Eq. 1.36)
O,+e — 0" (Eq. 1.37)
0O, +e +2H"— H,02 (Eq. 1.38)
0, + H*— HOO' (Eq. 1.39)
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Le processus de la photocatalyse hétérogene se décompose en 5 étapes indépendantes [61] :
1 - Transfert des reéactifs de la phase fluide vers la surface du catalyseur

2 - Adsorption d’au moins un réactif

3 - Réactions en phase adsorbée

4.- Désorption (des produits intermédiaires et/ou finals)

5 - Transfert de ces produits de la région de surface dans la phase fluide.

O,
Bande de Conductio Reduction
y Excitation | o
b4 d || S -
électronique Re¢ombinaison
des charges
Oxydation
Bande de Valence H20
OH-

h+

Produits de ‘Polluan_t '
I'oxydation l absorbé
(Espéce réactive|

© J

P
Schéma 1.1 : Schéma illustrant les processus majeurs se produisant lors de [’excitation d’un semi-
conducteur par une énergie hv > Egap.

2.2. Adsorption a la surface d’un matériau

L’étape d’adsorption du micropolluant sur le semiconducteur est une étape déterminante dans
le processus photocatalytique. La conception et I'étude des processus d'adsorption nécessitent
d’avoir des données sur les constantes d'équilibre qui pourraient étre utilisées dans les
modeéles cinétique et de transfert de masse de 1’herbicide sur le semiconducteur. L’adsorption
est dans la grande majorité des cas, la premiére étape nécessaire a toute réaction catalytique

en phase hétérogene.
2.2.1. Le phénoméne d’adsorption

L’adsorption est une interaction entre une molécule (adsorbat) et la surface d’un solide
(adsorbant). C’est donc un processus qui se produit a I'interface solide/gaz et ou liquide,
conduisant a un changement de phase du soluté ou a la transformation d’une surface solide.

L’adsorption implique des phénoménes de diffusion et d’interactions entre la surface de
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l'adsorbant et les molécules adsorbables. Elle sera favorisée sur des matériaux ayant
d'importante surface spécifique et une forte densité de groupements fonctionnels en surface.

Il existe deux modes d’adsorption, la physisorption et la chimisorption. La physisorption
résulte d’une interaction physique électrostatique entre 1’adsorbat et 1’adsorbant. Les liaisons
molécule-surface sont de type Van der Waals de faible énergie, en général inférieure a 40
kJ/mol. La chimisorption résulte de 1’établissement d’une liaison chimique entre 1’adsorbat et
I’adsorbant dont I’énergie de liaison est supérieure a 40 kJ/mol. Il y a formation de liaison de

type covalente via les sites spécifiques de la surface
2.2.2. Isothermes d’adsorption

Dans le cas d’une suspension aqueuse, les équilibres solide/liquide sont étudiés gréace a la
détermination de I’isotherme d’adsorption. Une isotherme d’adsorption est la variation Qe =
f(Ce) de la quantité Qe adsorbée sur un solide a 1’équilibre en fonction de la concentration a
I’équilibre Ce du composé adsorbable, a une température donnée. La quantité adsorbée a
I’équilibre peut s’exprimer dans différentes unités ; on utilise principalement dans le cas
d’adsorption en phase aqueuse la mole d’adsorbat par masse de solide ou masse d’adsorbat

par masse de solide.

Les données expérimentales (Qe, Ce) peuvent étre corrélées a des modeles mathématiques qui
doivent représenter au mieux les isothermes d’adsorption expérimentales dans une plage
étendue de concentrations et de températures. Un grand nombre de mod¢les d’isothermes
d’adsorption ont été développés par différents chercheurs et les isothermes ont été classés
suivant leur allure par Brunauer, Emmett et Teller en 1938 [62]. La Figure .11 reproduit les
principaux types d’isothermes d’adsorption recensés dans la classification BET. La plupart de
ces isothermes ont d’abord été proposée en phase gaz, puis adaptées aux phénomenes en

phase liquide.
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Fig. 1.11 : Principales allures répertoriées pour les courbes isothermes d’adsorption [63].

TYPE | : Isotherme dite « de Langmuir ». Le type d'isotherme le plus simple a été défini par
Langmuir. La surface du solide adsorbant est assimilée a un nombre de sites d’adsorption
définis. Les sites sont occupés au fur et a mesure par les composés adsorbables présents en
solution jusqu'a la formation d'une monocouche de molécules occupant les sites disponibles
du matériau adsorbant. Quand tous les sites d’adsorption du matériau sont occupés,
I’augmentation de la concentration d’adsorbat en solution n’augmentera pas la quantité
adsorbée ; la quantité maximale adsorbée est atteinte. Il y a apparition d’un plateau sur la

courbe isotherme, indiquant la saturation de I’adsorbant.

TYPE Il : Adsorption multicouche, représente de nombreux cas. Le point B est considéré
comme le point ou la monocouche est atteinte. Contrairement a I’isotherme décrite par
Langmuir, dans ce cas, une fois la monocouche atteinte, si la concentration d’adsorbat

augmente il y a formation d’une nouvelle couche recouvrant la premiére couche adsorbée.

TYPE 111 : Cette isotherme est observée lors de I’adsorption de certains gaz sur des solides.
Elle traduit une énergie d'adsorption égale ou plus petite que I'énergie de liquéfaction du gaz

(ex : azote adsorbé sur de la glace).

TYPE IV et V : Ces isothermes sont, comme celles du type III, observées lors de I’adsorption

de gaz sur des solides. Ces deux types d’isothermes traduisent des phénomenes de
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condensation capillaire induisant un retard ou une précocité de I’atteinte du plateau de
saturation. Lors de la désorption, I’isotherme peut étre différente de 1’isotherme d’adsorption,
toujours & cause de ces phénomeénes de retard/précocité dus a la condensation de gaz dans les

pores de I’adsorbant (effet d’hystérésis).

Parmi un grand nombre de modele, les isothermes de Langmuir et de Freundlich (1906) sont
couramment utilisées pour la détermination de la capacité maximum d’adsorption des
matériaux et la constante d’adsorption Kags qui caractérise les interactions adsorbant-adsorbat.
Par ailleurs, d’autres mod¢les utilisés dans le domaine de I’adsorption des gaz sur les solides
ont été transposees a la phase liquide. Ce sont les équations de Temkin (1941), Fowler-
Guggenheim (1965), Hill (1947) et Elovich (1962).

2.3. Modele cinétique « Langmuir-Hinshelwood »

La vitesse de la réaction de photocatalyse dépend des réactions hétérogenes a la surface du
solide. Comme le radical hydroxyle réagit tres rapidement et peu selectivement et que le
systéme est parfaitement agité, on peut faire 1’hypothése que le phénoméne d’adsorption-
désorption joue un réle trés important dans la cinétique de la photocatalyse.

En catalyse hétérogéne, un modeéle simplifié est utilisé, Ce modele dit de « Langmuir-
Hinshelwood » couple entre la cinétique de réaction et 1’équilibre d’adsorption. Les
hypothéses sur lesquelles est fondé ce modele sont les suivantes:

- A I’équilibre, le nombre de sites d’adsorption est fixe.

- Une seule molécule de substrat est adsorbée par site d’adsorption (adsorption en
monocouche)

- L’énergie d’adsorption est identique pour tous les sites d’adsorption et indépendante du taux
de recouvrement de la surface.

- L’adsorption est rapide par rapport aux réactions secondaires du substrat en solution.

- Seules les molécules adsorbées a la surface du catalyseur réagissent.

Si ces hypothéses sont Vérifiés, la vitesse de dégradation photocatalytique est proportionnelle
au taux de recouvrement de la surface du catalyseur par le polluant ¢’est a dire & la quantité de

substrat adsorbé a la surface de catalyseur [64]. Son expression est de la forme suivante :

v0=—=k9=k{“e} (1.40)

1+KC,
Ou

Vo . Vitesse initiale apparente (mesurée) de disparition du linuron (mol.L™t.min™).
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0 : Taux de recouvrement de la surface du catalyseur par le substrat (provenant de 1’isotherme

. N KC
de Langmuir) ; 8 = —2% = <
Npnax  1+KC,

K : Constante d’adsorption de Langmuir sous irradiation UV (L.mol™).

k : constante de vitesse de réaction (mol.L™t.min™).

Ce : concentration du polluant a I’équilibre.

Pour des faibles concentrations en polluants, KC. devient négligeable devant 1 (KCe<<1), la
vitesse de réaction devient directement proportionnelle a la concentration en polluant. La

réaction est alors du premier ordre, elle s’écrit selon I’équation :

vy = kKC, (1.42)

Pour de grandes concentrations en polluants, KCe>>1, la vitesse de réaction devient égale a k,

elle est maximale et d’ordre zéro [61], [65].
2.4. Les matériaux semi-conducteurs

Les matériaux semi-conducteurs sont considérés comme des conducteurs d’électrons dont la
valeur de la résistivité électrique a temperature ambiante est située entre celle des bons
conducteurs (10° Q.cm) et des isolants (10'* & 10?2 Q.cm), elle est de I'ordre de 102 a
10° Q.cm. Les propriétés électriques du semiconducteur le situent & la limite entre isolant et

conducteur.

La conductivité électrique o des semiconducteurs varie exponentiellement avec la température
T selon I’équation 1.42 [66].

C=0,¢€
(1.42)

Avec oo : facteur pré exponentiel (S.m™)
AHc : enthalpie de conduction (kJ/mol)
Un semi-conducteur posséde, comme les isolants, une bande d’énergie interdite entre sa
bande de conduction et de valence. Cependant, sous ’effet d’un apport énergétique (élévation
de température, champ magnétique, absorption de lumiere), supérieur ou égal a la largeur de
la bande interdite, certains de ses électrons de valence (liés a leurs atomes) peuvent étres
promus dans la bande de conduction et devenir des électrons de conduction. La place laissée
vacante dans la bande de valence est appelée lacune électronique ou « trou ». Il y a formation

d’une paire électron/trou. Si, au cours de son déplacement, 1’électron de conduction ainsi
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formé reprend sa place originale dans la bande de valence, on parle de recombinaison directe
¢lectron/trou. C’est la largeur de la bande énergétique interdite entre la bande de valence et de
conduction qui va déterminer quelle longueur d’onde d’un rayonnement lumineux le

semiconducteur pourra absorber.

De nombreux semiconducteurs, tel que le TiO., FeOs, ZnO, ZnS, WO3, GaP et CdS, ont été
testés comme photocatalyseurs [67]-[70]. Les semi-conducteurs CdS et GaP ont I’avantage
d’absorber une fraction plus importante du spectre solaire par rapport au TiO2, mais
malheureusement ces semi-conducteurs sont instables durant I’oxydation photocatalytique,
contrairement a I’hématite (a- Fe203) qui est considérée comme un photocatalyseur potentiel
en raison de sa largeur de bande étroite de 2,2 eV, la stabilité chimique et la non-toxicité [8].
Elle peut étre activée par la lumiere visible jusqu'a 600 nm.

2.4.1. Les oxydes de fer
2.4.1.1. Généralité

De numéro atomique Z = 26, le fer fait partie des éléments de transition. Sa structure
électronique est [Ar] 3d® 4s?, il possede deux degrés d’oxydation stables, + II et + III. En
raison de sa configuration électronique, le fer (111) ([Ar] 3d® 4s°) est plus stable que le fer (I1)
([Ar] 3d® 4s%). Associé a ’oxygene, le fer forme un composé chimique appelé « 1’oxyde de
fer ». Ces composés sont largement répandus dans la nature au niveau des sols, roches, lacs et
océans, ou bien dans 1’air sous forme de poussieres. Ils résultent essentiellement de l'altération

des roches renfermant des minéraux ferromagnésiens.

En fonction de leur degré d'oxydation, on peut distinguer trois catégories d'oxydes de fer :
l'oxyde ferreux, l'oxyde magnétique et l'oxyde ferrique. Les oxydes de fer naturels
comprennent une combinaison d'un ou plusieurs oxydes ferreux ou ferriques et des impuretés,

telles que du manganese, de l'argile, ou des matiéres organiques.
2.4.1.2. Classification des oxydes de fer

Constitués d’atomes de fer et d’oxygene, ils se différencient par leur composition, la valence

des ions fer et par leur structure cristallographique.

A ce jour, on connait 17 sortes d'oxydes et hydroxydes de fer [71]. Parmi ces oxydes, on peut

citer: I’hématite (a-Fe2Oz), la maghémite (y-Fe:0s3), la goethite (a-FeOOH), et la
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Iépidocrocite (y-FEOOH). L’hématite est le plus stable des oxydes de fer d’un point de vue
thermodynamique dans les conditions normales de température et de pression.

Les relations d'équilibre entre les différents oxydes de fer peuvent étre décrites par les
diagrammes d'équilibre E-pH calculés a partir des enthalpies libres de formation des
différentes espéces chimiques mises en jeu (Fig. 1.12) [72]. Les différents types d'oxydes de
fer peuvent se transformer de 1’un a l'autre par hydratation/ déshydratation et/ou par

oxydation/ réduction partielle par voie thermique ou sous pression.

1.6

11111

1,01 a4

=
3]
1

(V/ESH)

Eh

Fe(OH),|

T e e e L B e e NS s o
0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

Fig. 1.12 : Diagrammes Potentiel - pH pour les systémes Fe-H,O-O, avec Fe=10"° mol.L%.[72]
Pointillés rouges : domaine de stabilité thermodynamique de I'eau
Tracés noirs : domaine de stabilité des composes solides
Tracés bleus : domaine de prédominance des especes dissoutes

2.4.1.3. L’oxyde de fer (IIT) en phase a (a-Fe;Os)
a. Structure cristalline

La structure de I’hématite ou a-Fe.Oz déterminée par Pauling et Hendricks en 1925 possede la
méme structure que le corindon a-Al2Os (Fig. 1.13). Le groupe spatial est R3c (en symétrie
rhomboédrique) et les parametres de réseau indiqués dans la cellule hexagonale sont les
suivants: a=b =5,0346 A et c = 13,752 A.
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® Oxygen

Fig. .13 : structure cristalline de I'hématite. Les atomes de fer sont dans des sites octaédriques ou
dans des sites tétraédriques d’oxygene [73].

L’analyse par diffraction du rayonnement synchrotron intense sur une surface hydraté
de I’hématite par rapport a une surface hydraté corindon révele que la surface de 1’hématite
contient deux domaines, I'un est dominé par des oxygénes mono-coordonnés par les atomes
Fe3* trés réactif, tandis que l'autre domaine est dominé par des oxygénes doublement
coordonnés par Fe** qui est relativement non réactif. La structure de surface de I’hématite est
présentée sur la figure 1.14.

. . Molécule d’eau ; ;
Oxygéne mono-coordonné / N Oxygéne doublement coordonné

\‘br vodl X gldigipRAry et d »ye\ (i

Fig. 1.14 : Structure de la surface de [’hématite [74].
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b. Propriétés optiques d’absorption de ’hématite dans I’UV et le visible

Le transfert de charge est associé au déplacement des électrons de la bande de valence vers la
bande de conduction sous I’effet d’une excitation de nature €électromagnétique. Suivant la
largeur de la bande gap, les énergies nécessaires a la transition électronique peuvent étre dans
I’UV (matériaux blanc), le visible (matériaux colorés) ou I’infrarouge (matériaux noirs).

Dans les semi-conducteurs de type oxyde, la bande de valence est principalement constituée
des orbitales p de I'oxygeéne et la bande de conduction est principalement constituée des
orbitales s, p ou d des cations. Par ailleurs, pour un élément de transition isolé, comme le
cation Fe®* composant de ’hématite ([Ar] 3d°), les niveaux d’énergie des cinq orbitales 3d
(3dxy, 3dxz, 3dyz, 3dx.y2 et3d2) sont dégénérés. Ces orbitales se trouvent au méme niveau
d’énergie.

Dans le cas de 1’hématite, les six ligands entourant ’atome d’oxygéne O, créent un champ
électrostatique entrainant une levée de dégénérescence des orbitales 3d (Fig. 1.15 (a)). Les
orbitales 3dyy, 3dx, et 3dy; sont dégénérées en un triplet de basse énergie tyq et les orbitales
30,242 et 3,2 sont dégénérées en un doublet de haute énergie eq. Les niveaux d’énergie toq €t eg
sont eux-mémes séparés en sous-niveaux o et .

Les orbitales 2p de 1’oxygéne, de structure O%: [He] 2s? 2p5, sont situées a des niveaux
énergétiques inférieurs de ceux des orbitales 3d de Fe** (Fig. 1.15 (b)).

Fa(lll) oxide

3d| — — — —

Atomeisolé

ﬁ
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Fig. 1.15: (a) Levée de dégénérescence des orbitales 3d sous l’effet des ligands en géométrie

octaédrique (b) structure de bande de I’hématite [75].

Ainsi, La bande de conduction serait composée des orbitales 3d vides (t2¢" et eg”) du fer alors

que la bande de valence serait composée des orbitales 3d remplies du fer ((t2g%)® et (eg*)?) et
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des orbitales 2p non liantes de I’oxygéne, ces derniéres étant majoritairement situées a un
niveau énergétique inférieur [75]. La différence d’énergie entre la bande de valence et la
bande de conduction serait de 2,2 eV (564 nm), ce qui correspondrait aux valeurs de bande
interdite mesurées expérimentalement par photocourant [76].

Le spectre d’absorption UV-visible de I’hématite est composé de plusieurs bandes
d’absorption dans les domaines de 1'UV et du visible [77]. Une étude des propriétés
d’absorption de couches minces d’hématite, orientées selon la direction (110), a montré la
présence de bandes d’absorption situées a 223, 257, 315 et 375 nm dans 1’ultraviolet [78]. Par
ailleurs, des bandes situées a 420, 490, 535 et 600 nm ont été observées dans le visible.
D’aprés Marusak et al. (1980), les bandes situées a 223 et 257 nm seraient dues a un transfert
de charge entre les orbitales non liantes 2p de 1’oxygéne et celles du niveau eq” du fer [78].
Les bandes situées a 315 et 375 nm seraient quant a elles dues a un transfert de charge entre
les orbitales non liantes 2p de ’oxygene et celles du niveau tog” du fer.

Dans I’'UV, les transitions électroniques observées sont donc dues a des transferts de charge
entre les orbitales 2p de 1’oxygéne et les orbitales 3d du fer. Dans le visible, les bandes situées
a 420 et 490 nm seraient dues respectivement a des transitions localisees au sein des niveaux
énergétiques eget tog.

Il est a noter que les propriétés optiques de I’hématite dans I’UV et le visible sont fortement

dépendantes de la forme et de la taille des particules [77] [79].
2.4.1.4. Réactivité photochimique des oxydes de fer

Comme nous l'avons mentionné ci-dessus, le fer est le métal de transition le plus abondant. 11
est aussi I'un des éléments les plus abondants dans son ensemble. Cependant, la quasi-totalité
du fer dans la crodte terrestre se trouve sous la forme d'oxydes, soit hydratés ou deshydratés.
Les oxydes et oxyhydroxydes de Fe (Ill) peuvent également subir des réactions
photochimiques. En effet, ces composés absorbent la lumiére jusqu'a 600 nm. La plupart
d'entre eux ont des propriétés de semi-conducteur et peuvent ensuite se comporter comme des

photocatalyseurs avec recombinaison trés efficaces de trous positifs — électrons.

La formation de radicaux hydroxyle lors de [lirradiation de la goethite (a-FeOOH) en
suspension a été observée par Cunningham et al. (1988) [80]. L’activité photochimique des
oxydes de Fe (I11) a également été rapportée par Goldberg et al. (1993), et par Pehkonen et al.
(1995) [81], [82].
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Faust et Hoffmann (1986) ont expliqué le mécanisme de I'activité photochimique des oxydes

par le mécanisme de LCMT entre le polluant, qui est adsorbé sur la surface de I’hématite

(Fe20:5), et I'atome de Fe (111) de ce méme oxyde [83].

La dégradation du diméthylphénol en présence de goethite lors d'une irradiation a 365 nm a

été observée par Mazellier et Bolte (2000). Etonnamment, pas de fer dissous dans la solution.

Le processus de dégradation est censé avoir lieu a la surface de la goethite par l'adsorption de

diméthylphénol [84].

Kormann et al. (1989) ont comparé 1’activité photocatalytique de solutions colloidales

d’hématite (320 nm) a celle de solutions colloidales et suspensions de TiO et ZnO [85]. Dans

ce cadre, les auteurs ont suivi les réactions de dégradation d’hydrocarbure chloré et de

formation de peroxyde d’hydrogene. Les résultats ont montré que I’activité photocatalytique

de I’hématite est négligeable devant celles des oxydes de titane et de zinc. L écart d’énergie

entre la bande de valence et la bande de conduction est pourtant du méme ordre (2,2 a 3eV)

[86].

Il est intéressant de noter que la nature de la molécule organique a dégrader joue un rdle

important sur le mécanisme mis en jeu :

= Si la molécule est peu ou pas du tout complexante du fer, c'est-a-dire qu’elle ne
s’adsorbera pas a la surface de I’oxyde, un effet photocatalytique est envisagé.

=  Si la molécule est complexante du Fe (III), une dissolution de ’oxyde de fer, thermique

ou photochimique, peut alors avoir lieu.

Pelizzetti et al. (1993) ont observé la transformation de l'atrazine photoinduite par 1’hématite
en milieu acide mais aucun mécanisme pour cette réaction n’a été donné, aucune adsorption
spécifique n’a été décelée et aucune formation de complexe de surface n’est détectée [87]. En
effet, trées peu de travaux sur la dégradation des herbicides sur les oxydes de fer sont
rapportés, ceci est di au fait que les recherches dans le domaine de la photocatalyse se sont
orientées vers la nanoscience et la nanotechnologie en raison de la taille et des propriétés de
forme unique. On retrouve dans la littérature différentes morphologies de particules d'oxyde
de fer obtenues par synthese, on peut citer: nanosphéres, nanorods, nanofils, nanotubes,
nanonecklaces, nanorices, avions, tétrapodes, arachides, nanoflower et nanospindles... [88]—
[91].
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2.4.2. Les nanomatériaux

2.4.2.1. Généralités

La nanotechnologie s’intéresse a la fabrication ou a la manipulation de particules et de
matériaux ayant au moins une dimension nanométrique (de moins de 100 nm), que ces
matériaux soient produits a partir de I’organisation structurée de groupes d’atomes et de

molécules ou par la réduction a 1’échelle nanométrique de matériaux macroscopiques [92].

Dans les années 1950, Richard Feynman, a établi qu’il est théoriquement possible de
construire atome par atome, des structures avec des propriétés spécifiques. Avec la découverte
par Richard Smalley du fulleréne, une nanosphére de carbone (Ceo), ainsi que la possibilité
technique de les caractériser et de les fabriquer, les nanomatériaux étaient devenus une réalité

qui avait le potentiel de révolutionner toutes les sphéres de la science [93].

De nombreux matériaux font l'objet de recherches visant a les produire sous forme de
nanoparticules (métaux, céramiques, matériaux diélectriques, oxyde magnetiques, polymere

divers, carbones, etc.), seuls ou en forme de structures composites.

2.4.2.2. Effet de la taille nanométrique sur les propriétés des matériaux

Les propriétes des NPs dépendent de leurs tailles en raison de la proportion importante des
atomes existant sur leurs surfaces par rapport a leurs volumes, ce qui leur confere une
importante surface spécifique (figure 1.16). Les proprietés électroniques, optiques et
magnétiques des matériaux peuvent subir des changements en diminuant la taille des
particules vers la nano-échelle. Par conséquent, le contrdle de la taille des NPs est d'un intérét

particulier.

&

-N° Total d'atomes 10
-N° d'atomes en surface 10
-Pourcentage d'atomes 100%% 80% 500%

en surface

Fig. 1.16: Relation entre la taille de la particule et le nombre d’atomes en surface [94].
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Les propriétés optiques des NPs peuvent varier considérblement en fonction de leurs tailles.
La figure 1.17 montre un exemple des différentes couleurs que peuvent présenter les
nanoparticules d'or en fonction de I’augmentation de leurs diamétres ainsi que leurs spectres
d’absorption UV-visible.
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Fig. 1.17 : Couleurs des différentes solutions de nanoparticules d'or en fonction du diamétre des

particules (A), spectres d’absorption de nanoparticules d’or de différents diamétres (B)[96].

Par ailleurs, la diminution de la taille des particules jusqu’a I’échelle du nanomeétre
provoquerai des modifications de propriétés mécaniques : des métaux traditionnellement
mous et ductiles peuvent devenir durs et solides et des céramiques qui sont fragiles peuvent se

déformer plastiqguement a basse température.
2.4.2.3. Classification des nanomatériaux

Les nanomatériaux peuvent étre classés en quatre familles selon leurs formes d’utilisation
(figure 1.18):

Matériaux de dimension 0 (OD) : se sont les matériaux sous forme dispersee, aléatoire ou
organisée, comme dans les cristaux colloidaux pour I’optique ou les fluides magnétiques.
Matériaux de dimension 1 (1D) : matériaux sous forme de nanofils ou de nanotubes.
Matériaux de dimension 2 (2D): matériaux sous forme de couche mince, comme dans les
dépots d’agrégats ou de revétements épais obtenus par projection plasma ou voie

électrochimique.
Matériaux de dimension 3 (3D): matériaux sous forme compacte comme dans les

céramiques et les métaux nanostructurés [99].
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Clusters Nanotubes, fibres et figes Couches minces Polvcristal

0D 1D 2D 3D

Fig. 1.18 : Les différentes catégories de nanomatériaux [99].
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CHAPITRE 11 : Protocoles expérimentaux et méthodes analytiques

1. PRODUITS CHIMIQUES
1.1. Réactifs et solvants

Les produits chimiques utilisés durant cette étude sont de grade analytique. lls ont étés utilisés
tels quels sans purification préalable.

- Linuron, 3-[3,4-(dichlorophenyl)-1-methoxy-1-methylurée], >99.5%; Sigma Aldrich.
- Acetonitrile 99% grade HPLC; VWR Prolabo.

- Hydroxyde de sodium (NaOH) 98%; Carlo Erba Reagenti.
- Acide perchlorique (HCIO4) 98% ; VWR Prolabo.

- Acétate d’ammonium (CH3COONH.) 98%; Panreac.

- Acétate de sodium (C2H3zNaOz) 99% ; Panreac.

- Acide sulfurique (H2SO4) 98% ; Panreac.

- Sulfate d’argent (AgS0O4) 99%; Fluka.

- 1, 10 O-phenanthroline >99% ; Fluka.

- Sulfate de mercure (HgSOa4) 98%; VWR Prolabo.

- Dichromate de potassium (K2Cr.07) 99% ; VWR Prolabo.
- Peroxyde d’hydrogene (H202) 30% ; VWR Prolabo.

- Isopropanol 99,8% ; Scharlau.

- Ether diéthylique 98,8 % ; Carlo Erba Reagenti.

- Sel de Mohr ((NHa)2Fe(S0a4)2, 6H20) 99%; Labosi.

- Acide oxalique (C2H204) 99% ; VWR Prolabo.

- Acide citrique (CsHsO7) 98%; Biochem.

- Acide malique (C4HsOs) 99 % ; Biochem (Chemopharma).
- Acide malonique (C3H404) 99% ; VWR Prolabo.

- Acide succinique (C4HsOa); 99% Prolabo.

- Chlorure de sodium (NaCl) 99,5 % ; Labosi.

- Sulfate de sodium (Na2SOa4) 99 % ; Sigma Aldrich.

- Carbonate de sodium (Na2COz) 99% ; Labosi.

- Dihydrogénophosphate de sodium (Na;HPQO4) 99% ; Merk.
- Chlorure de titane (TiCls) 98 %; Fluka Analytical.

- Nitrate de fer Fe(NO3)3-9H20 99%; Merk.
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1.2. Préparation des solutions

Les solutions ont été préparées avec de I’eau ultra pure fournie par un appareil Milli-Q
(Millipore, Bedford, MA, USA) de résistivité (R > 18 MQ cm). Etant donné les faibles
concentrations en herbicide dans ce travail, les solutions aqueuses de LN ont été préparées par
dilution & partir d’une solution mére plus concentrée ([LN]= 50 mg L™). Les concentrations
exactes des solutions ont été déterminées par HPLC. Les solutions et la phase mobile ont été
filtrées avant 1’analyse HPLC a I’aide d’un filtre millipore (0,45 pm).

= Solutions de dosage du Fe(ll)

- 1,10-phénanthroline (1 g.L™?)
Une quantité de 0,1 g de 1,10-Ophénanthroline a été dissoute dans 1000 ml d’eau. Une
protection contre la lumiére a été utilisée. La solution a été agitée jusqu'a dissolution compléte
des cristaux.

- Tampon acétate (pH = 4,5)
La solution tampon a éeté préparée dans une fiole de 1000 ml par mélange de 600 ml d’une
solution 1 N d’acétate de sodium, 360 ml d’acide sulfurique (1 N) et complétée jusqu’au trait

de jauge avec de I’eau.

= Solution acide de chlorure de titane pour le dosage du peroxyde d’hydrogéne
La solution acide a été préparée en diluant 10 ml de TiCls dans 1 litre d’une solution d’acide
sulfurique (2N).

Notation : Le TiCls présente un risque de sa capacité a réagir de fagon explosive avec I'eau. Au contact
de l'air humide, il forme des nuages opaques de dioxyde de titane et de chlorure d'hydrogene. Il est

donc impératif de travailler avec précaution.

=  Solution acide pour la mesure de la DCO
Pour la préparation de la solution acide, 0,66 g de sulfate d’argent cristallisé¢ ont été dissouts
dans 100 ml d’acide sulfurique concentré.
2. MATERIAUX
2.1. Oxyde de fer naturel (OFN)

2.1.1. Source

L’oxyde de fer naturel utilisé dans cette étude a été obtenu du gite de fer de Chaabet- El-

Ballout qui se situ au Nord-Est Algérien dans le chef-lieu de la wilaya de Souk Ahras et plus
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précisement a 5 Km de la commune de Ain Zana vers 1’Ouest. L’OFN recueillie se présente
sous forme d’une poudre de couleur rouge. La poudre a été broyée, lavée et séchée a 1’étuve
pendant 24h a 45°C.

L’étude a révélé que la composition du gisement de Chaabet — El — Ballout est
principalement composee d’hématite avec une tres faible présence de goethite, de limonite et
rarement de sidérite. Les sulfures y sont représentés essentiellement par le cuivre gris, ils se

trouvent en placage sur le minerai.
2.1.2. Caractérisation

La poudre d’OFN a été morphologiquement caractérisée par microscope électronique a
balayage (MEB) (Philips XL 30), équipé d’un spectrométre a énergie dispersive (EDS) pour
les analyses chimiques. L’analyse Raman a été effectuée afin d’identifier la phase cristalline
de ’oxyde de fer. Un spectrométre Bruker SENTERRA a été utilisé avec une longueur d’onde
d’excitation de 785 nm et une énergie de 1 mW. L’absorbance a été mesurée dans un domaine
de longueur d’onde de 200 - 800 nm, en utilisant un spectrophotométre UV-visible JASCO
ILN-725-V-670 équipé d’un spectrometre a réflexion diffuse.

2.2. Nanoparticules a Fe;O3
2.2.1. Caractérisation

La poudre synthétisée par la méthode sol-gel a été caractérisée morphologiquement par
émission de champ SEM (JEOL 7800F). La structure a été caractérisée par diffraction des
rayons X en utilisant un PANalytical diffractométre a rayons X équipé d'un rayonnement Cu
Ka.

Le spectre Raman a était enregistré en utilisant un spectrometre Bruker SENTERRA avec une
longueur d'onde d’excitation de 532 nm et une puissance de 0,2 mW. Le spectre UV-vis de
réflectance diffuses a été enregistré sur un JASCO V-670 spectrophotométre UV-vis.

La surface spécifique de la poudre calcinée a été mesurée par adsorption d’azote sur la base
de I'équation de Brunauer-Emmett-Teller en utilisant un appareil Micromeritics Tristar Il
3020.
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3. PHOTOREACTEURS ET SOURCES D’IRRADIATION
3.1. Irradiation polychromatique (300 nm <A< 450 nm)

La photodégradation a été réalisée dans un réacteur en pyrex (diamétre de 2 cm et une
capacité de 50 ml), avec une chemise d'eau de refroidissement, placé dans une chambre
elliptique. Le mélange réactionnel a été agité en continu avec un barreau magnétique (fig.11.1
(@)). Les essais ont été effectués dans un systéme réactionnel isotherme (20 + 1 °C) maintenue
avec un bain d'eau. La solution d'échantillon a éte irradiée par une lampe fluorescente (Philips
15W TL-D) qui émet un rayonnement dominant a 365 nm avec une largeur de bande a mi-

hauteur de 50 nm (fig.I1.1 (b)). La distance entre la lampe et la paroi du réacteur est de 10 cm.

(a)

Water inlet Cylindrical

enclosure

Pump —L.

Quartz reactor

Water outlet

magnetic lE ——

stirrer '

Fig. 1.1 : Schéma du photoréacteur utilisé(a). Spectre d’émission de la lampe polychromatique
(Philips TL-D) (b)

3.2. Irradiation monochromatique a 254 nm

Le dispositif d’irradiation a 254 nm (figure 11.2) est constitué¢ d’un cylindre en acier dans
lequel est placé un réacteur en quartz (diamétre de 2 cm, volume de 50 ml). Le mélange
réactionnel est irradiée par une lampe germicide 15 W. L’enceinte est équipée d’un

ventilateur pour assurer le refroidissement.
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—~——— 1 =1 (a)

e Lama uv 254 nm

Enceinte cylindrique
en acler

Réacteur en quartz

Tonganr donda (am)

(b)

—— Vantilation

Fig. 11.2 : Dispositif expérimental utilisé pour les irradiations a 254nm (a). Spectre d’émission d 'une
lampe germicide 254 nm (b).

3.3. Irradiations en lumiére solaire naturelle

Les tests sous rayonnement solaire naturel ont été effectués pendant des journées ensoleillees
a Constantine (Algérie), latitude 36° 20" N, longitude 6° 37' E. Les expériences ont été
effectuées dans un réacteur cylindrique en pyrex placé verticalement. Le mélange réactionnel

a éte agité en continu avec un barreau magnétique.

3.4. Radiometre

Pour les tests sous lumiere artificielle, l'intensité lumineuse a été mesurée en utilisant un
radiometre de type VLX 3W (Vilber Lourmat, Marne la Vallée, France) équipé de deux
sondes pour les mesures de ’intensité a 254 et 365 nm. Les intensités lumineuses sont
évaluées a lzssnm = 0,04 mW.cm™ et lagsnm = 0,45 mW.cm™,

L’intensité lumineuse sous lumicre solaire naturelle a été mesurée avec un radiometre
SOLAR LIGHT radiometer PMAZ2100, positionné au méme niveau que la solution de

I’échantillon. L’intensité moyenne mesurée est de 0,98 W.cm™.

4. TECHNIQUES ANALYTIQUES

4.1. Analyse par spectroscopie UV/visible

Les spectres d'absorption UV-visible des solutions ont été enregistrés sur un

spectrophotometre de type « Thermo scientific spectrophotometer» contrélé par le logiciel
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« Thermo INSIGHT » pour la mémorisation et le traitement des spectres. Les mesures ont été

réalisées dans des cuves en quartz avec un trajet optique de 1 cm.

Fig. 11.3 : Spectrophotométre Uv-visible «Thermo scientific».

4.2. Analyse chromatographique de I’herbicide

Les concentrations de linuron ont été analyses par Chromatographie Liquide Haute
Performance (HPLC) Shimadzu LC-20C system, équipé d’une colonne Supelco HC-C18
(5um, 250 mmx4.6 mm) et d’un détecteur a barrette d’iode. La phase mobile est un mélange
d’acetonitrile et d’eau ultra-pure avec un ratio de 60/40. Le débit utilisé au cours de I’analyse
est de 1.0 ml min. La longueur d’onde de détection a été fixée a 249 nm. Le systéme est
controlé par le logiciel «Lab creation» pour la sauvegarde et le traitement des

chro matogrammes.

Fig. 11.4 : Chromatographie HPLC Shimadzu LC20 du laboratoire LSTE.
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La détermination des concentrations est basée sur I’air des pics chromatographiques a 1’aide

de la courbe d’étalonnage (externe) construite a partir du standard (figure 11.5).

3,0E+6

2,5E+6

2,0E+6

1,5E+6

y =26 606 293 174.06x + 53 828.87

Aire du pic (U.A)

1,0E+6 R%=1.00
5,0E+5
0,0E40 . . . .
0,E40 2,E-5 AE-5 6,E-5 8,E-5 1E-4

Concentration de linuron (M)
Fig. 11.5 : Courbe d’étalonnage obtenue pour le dosage du linuron par HPLC.
4.3. Spectrométrie de masse UHPLC/MS

La chromatographie couplée a la spectroscopie de masse (LC-MS) est une technique
d’analyse qui permet d’identifier clairement un composé grace a son rapport masse molaire/
charge (m/z).

Une chromatographie liquide ultra-haute performance (UHPLC, Dionex 3000, Thermo
Scientific, USA) équipé d'une colonne Waters Acquity HSS T3 (1.8um, 100 A x 2,1 mm) a
été utilisée pour I’identification des produits de séparation.

La phase mobile était un mélange de (A) de l'acide formique a 0,1% dans I'eau et (B) de
I'acide formique a 0,1% dans de l'acétonitrile (Optima® LC/MS, Ficher Scientific, USA). Un
gradient de 22 min a été appliqué; la concentration de I'€éluant B a été initialement maintenue a
1% pendant 2 minutes, puis portée a 100% en 11 min, maintenu a 100% pendant 2 min, puis
diminué a 1% en 0,1 min, et maintenu & 1% pour 6,9 min. Le débit était de 0,3 ml min™.

La chromatographie UHPLC a été couplée a un spectrometre de masse Hight résolution Q-
Exactive Hybride Quadrupole-Orbitrap (Thermo Scientific, USA) équipé d'une source
d'ionisation électrospray chauffée (HESI-HRMS). Le Q-Exactive Hybride quadripdle
Orbitrap-MS fonctionne dans le mode d'ionisation négative a une tension de pulvérisation de
-3,0 kV et dans le mode d'ionisation positif avec une tension de pulvérisation de +3,7 kV.
Toutes les acquisitions ont été réalisées en mode MS complet avec un balayage allant de m/ z

50 am/ z 750 et une résolution réglée a 140 000.
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Fig. 11.6 : UHPLC/ HESI-HRMS de I’Institut de Recherche sur la Catalyse et |’Environnement de
Lyon (IRCELYON)

Extraction Liquide-liquide a I’éther

Aprés I’irradiation de 500 ml d’une solution de LN. Les produits intermédiaires au cours de la
photodégradation ont été extraits a I'éther diéthylique. Le principe repose sur la différence
d'affinité d'un soluté entre deux phases liquides non-miscibles.

La solution a été concentrée sous un courant d'azote jusqu’a évaporation compléte de 1’éther.

Le résidu est repris avec le solvant adéquat pour I’analyse UHPLC/MS.
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y
1) Ajouter le solvant d'extraction & la solution & extraire, puis boucher 'ampoule  2) Agiter énergiquement
et dégazer régulierement

3) Laisser décanter, ampoule débouchée 4) Racupérer les deux phases

-

st 8 —>

phase phase phase
agueuse organigue agqueuse
7

Fig. 1.7 : Protocole d’extraction liquide-liquide.

4.4. Mesures du pH

Les mesures de pH sont effectuées avec une électrode de verre combinée, reliée a un pH-
metre «<HANNA instruments» 8521 pH-métre. L’étalonnage de 1’appareil est réalisé avec des
solutions tampons standards (pH 4, 7 et 10 de VWR Prolabo). Du HCIO4 et / ou du NaOH ont

été utilisés pour l'ajustement du pH des solutions.
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4.5. Méthodes de dosage chimiques
4.5.1 Dosage du fer (I1)

Dans le but de doser les ions Fe?* lors de Iirradiation, une méthode de dosage colorimétrique
a été utilisée. En présence d’ortho-phénanthroline, les ions Fe?* réagissent avec apparition
d’un complexe stable de coloration rouge-orangé (Eq. I1.1). La concentration en ions Fe?*
d’une solution peut alors étre déterminée par la mesure de son absorbance apres réalisation

d’une courbe d’étalonnage (figure 11.8). Le coefficient d’extinction molaire €a 510 nm est de

11430 L.mol*.cm™.

[Fe (o-phen)s]*

Les solutions a doser ont eté préparées dans des fioles de 10 ml. Des volumes de 2 ml de
tampon acétate (pH= 4,5), 1 ml de 1,10-phénanthroline (1g/l) et 2 ml de I’échantillon ont été
introduits. La solution est ensuite complétée avec de ’eau jusqu’au trait de jauge.

Aprés agitation, le mélange est conservé a 1’obscurité pendant 1h. L’absorbance est ensuite
mesurée a 510 nm. La concentration en Fe?* de la solution & doser est calculée selon I’eq 11.2

[Fe2+] — (Amesurée —Ablanc)X10 (” 2)
21 €510 '

A : Absorbance
| : Trajet optique (I =1cm)
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1,2

1 4 y =11432x + 0.0204
R?=0.9878

o
0

o
o

0,4

Absorbance (u.a.)

0,E+0 2,E5 4,E-5 6,E-5 8,E-5 1,E-4
[Fe(IN] (M)

Fig. 1.8 : Courbe d’étalonnage [Fer (I1)] = f (A).

4.5.2 Lademande chimique en oxygéne (DCO)

La Demande chimique en oxygéne (DCO) est la consommation en dioxygene par les oxydants
chimiques forts pour oxyder les substances organiques et minérales de I'eau. Elle permet

d'évaluer la charge polluante des eaux usées.

Dans ce travail, la DCO a été mesurée selon la méthode décrite par Thomas et Mazas [1], en
utilisant le dichromate de potassium comme oxydant. Le principe repose sur 1’oxydation a
chaud en milieu sulfochromique concentré des matiéres organiques présentes dans

I’échantillon et sur le dosage du chrome hexavalents résiduel.
Mode opératoire :
Introduire dans des tubes a essai :

3 ml de la solution acide (0,66 g de sulfate d’argent dissout dans 100 ml d’acide

sulfurique 96%).
- 0,1 g de sulfate de mercure.
- 2 ml d’échantillon ou d’cau distillée pour le blanc.
- 1 ml de dichromate de potassium (8,33x103M pour les valeurs de DCO comprises
entre 5-150 mg. L ou 2,5%102M pour la gamme 2-30 mg. L™).
Aprés fermeture hermétique et homogénéisation, les tubes sont placés dans un thermoréacteur
WTW CR 3200 pendant 2 h a 150°C.

Laisser refroidir pendant environ 1 heure.

73


https://fr.wikipedia.org/wiki/Dioxyg%C3%A8ne

CHAPITRE 11 : Protocoles expérimentaux et méthodes analytiques

L’absorbance est mesurée par spectrophotométrie UV-visible a une longueur d’onde de 440

nm (longueur d’onde d’absorption maximale du dichromate de potassium).

La valeur de la DCO correspondante est exprimée par la relation :

DCOpjanc—DCO¢
DCOplanc

DCO(%) = | x 100] (11.3)

DCO (plane) : DCO du blanc (mg.L™).
DCO ¢ : DCO de I’échantillon au temps t (mg.L™?).
4.5.3 Dosage du peroxyde d’hydrogéne

Le principe de la méthode colorimétrique au TiCls repose sur la formation immédiate d’un
complexe jaune trés stable a température ambiante suite a la réaction des ions Ti** avec le

peroxyde en milieu acide pour produire I’acide pertitanique (H2TiO4), selon la réaction :
Ti * + Ho02 + 2H20 — HoTiOs+ 4H* (11.4)

Mode opératoire :

Dans une fiole jaugée de 10 ml, les volumes suivants ont été introduits :

- 0,8 ml d’une solution acide de chlorure de titane (10 ml de TiCls dans 1 litre d’une
solution d’acide sulfurique (2N)).

- 0,8 ml d’une solution d’acide sulfurique concentrée (36 N).

- 2,5ml de I’échantillon a analyser.

- Unvolume d’eau ultra pure pour compléter la solution jusqu’au trait de jauge.

L’absorbance de la solution obtenue est mesurée une dizaine de minutes apres la réaction a
410 nm (longueur d’onde maximale d’absorption du complexe H>TiO4), dans une cuve en

quartz de 1 cm de trajet optique.

La figure 11.9 représente la droite d’étalonnage réalisée a partir d’une série d’échantillons de

différentes concentrations en H2O2 donnant la valeur du coefficient d’extinction molaire du
complexe péroxotitanium. La valeur de & correspondant & la pente de la droite est de

731,2 1. molt.cm™.
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0,02
0,015 -
gﬁ y = 731,21x - 0,0001
= 0,01 1 R2 = 0,9955
o ’
()]
0,005 -
0 T T T T T
0,0E400 5,0E-06  1,0E-05  1,56-05  2,0E-05  2,5€-05  3,0E-05

[H,0,] (M)
Fig. 11.9 : Courbe d’étalonnage : [H202] = f (DOano).

Les concentrations en H202 sont calculées a partir de la loi de Beer-Lambert (eg. Il. 5)

A
[H202] = 8‘111% (11.5)

| : longueur du trajet optique (1 cm)
Au1o : Absorbance de I’échantillon.

€ : Coefficient d’extinction molaire déterminé par étalonnage (731 .mol™t.cm™).

5. DEMARCHE EXPERIMENTALE

5.1. Isothermes d’adsorption
Les isothermes d’adsorption ont été déterminées experimentalement en mettant en contact 50

mL de la solution de linuron en faisant varier la concentration initiale en pesticide, on obtient,
une fois 1’équilibre atteint, plusieurs couples (Ce, Qe).
La quantité de pesticide adsorbée a I’équilibre sur ’OFN (mg/g) a été calculée en utilisant

I’équation I1.6.
_ (Co=CpxV
B m

Qe (11.6)

Qe: quantité adsorbée a l'instant t (mg / g)

Co : concentration initiale du substrat (mg / L),

Ct : concentration du substrat (mg / L) a l'instant t du processus d'adsorption
V : volume de la solution (L)
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m : masse de 1’adsorbant (g).

Dans notre étude, nous nous sommes intéressés aux deux modeles les plus utilisés qui sont les
modeles de Langmuir et de Freundlich (1906). Ces modeéles sont utilisés pour la
détermination de la capacité maximum d’adsorption des matériaux et la constante

d’adsorption Kags qui caractérise les interactions adsorbant-adsorbat [2]-[4].

5.2. Dégradation photocatalytique

La photodégradation a été conduite dans des photoréacteurs (figure 11.2/ 11.3). Le mélange
réactionnel a I'intérieur de la cellule, constitué de 50 ml de solution de linuron et les quantités
précises de réactifs (OFN, H.O», Acide oxalique...), a été continuellement agité a 1’aide d’un
agitateur magnétique.

En milieu hétérogene, les solutions sont agitées a 1’obscurité pendant 30 min afin d’atteindre
I’équilibre d’adsorption/ désorption a la surface du catalyseur. Un prélévement est alors
effectué, correspondant a t=0 minute. L’agitation permet une répartition homogene du
catalyseur ainsi qu’une bonne dissolution d’oxygéne nécessaire a 1’oxydation. La lampe est
chauffée pendant 5 minutes avant I’irradiation de I’échantillon pour atteindre une puissance
de sortie constante.

Les prélevements sont filtrés a travers des filtres Millipore (porosité 0,45um) puis analyses

par HPLC. Le flux est mesuré régulierement afin de s’assurer de la stabilité de la lampe.

5.3. Cinétique de dégradation photocatalytique

En milieu dilu¢ KC<<I, on peut considérer que la cinétique apparente est une réaction d’ordre
1. Les equations différentielles (11.8) et (11.9) montrent la relation entre la concentration du

pesticide restante et le temps d’irradiation.
ac

T kobsC (11.8)
Soit en forme intégrée :
Co _
n(3) = kK.t = keppt (11.9)

OU Co est la concentration initiale en pesticide (mg. L), Ct est la concentration instantanée de
I'échantillon a l'instant t (mg. L™), kapp est la constante de vitesse de pseudo-premier ordre
(min?), et t est le temps de réaction (min).

Le tracé de In (Co/ Cy) en fonction du temps donnera une pente de Kapp.
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Il a été rapporté que, les processus de photocatalyse pour la dégradation des pesticides

peuvent étre soumises a une cinétique de pseudo-premier ordre [5]-[7].
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CHAPITRE |11 : Etude de la transformation photochimique du linuron en milieu homogéne

INTRODUCTION

La dégradation des herbicides est possible par différents processus photochimiques qui
exigent une source lumineuse artificielle [1-3] . La plupart de ces méthodes nécessitent de
longues périodes de traitement et réalisent rarement la dégradation compléte des polluants.

La réaction la plus commune observée lorsque le linuron est irradié avec des irradiations UV
est la déchloration, substitution des atomes de chlore par des radicaux d'hydroxyle et la
formation de nombreuses especes radicalaires. L’efficacit¢ de dégradation des procédés
d’oxydation avancée photochimiques peut étre considérablement augmentée en utilisant la

photocatalyse homogéne ou hétérogeéne.

Dans ce chapitre, nous nous somme intéressé a la dégradation du linuron (LN) en milieu
homogeéne par des procedés photochimiques utilisant les systemes : UV direct, UV/H20, et la
photocatalyse homogene (procédé photo-Fenton) dans le but:

e D’étudier I’efficacité de ces systémes sur la dégradation du LN dans nos conditions de
travail.

e Evaluer les cinétiques de dégradation et de minéralisation et déterminer les constantes
de vitesse,

e De montrer I'influence de quelques paramétres expérimentaux sur la vitesse de

dégradation en particulier pour le procéde photo-Fenton.
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1. PROPRIETES PHYSICO-CHIMIQUES DU LINURON
1.1. Solubilité

Le linuron de masse molaire 249,09 g.mol pur est un solide cristallin incolore avec une

solubilité dans I'eau de 75 mg.I* a 25° C.
1.2. Propriétés spectrales
1.2.1. Spectre d’absorption UV-visible

Le spectre d’absorption UV-visible d’une solution aqueuse de linuron (4x 10°M) montre
’existence d’une bande localisée a 249 nm avec un coefficient d’absorption molaire € égal a

14675 M cm™. L’absorption est trés faible au-dela de 300 nm.

Les spectres UV-Visible de la solution ont été enregistrés a pH libre =5,7, a pH acide= 3 et a
pH alcalin= 11. Aucun changement n’a été observé avec la variation du pH, tant sur la couleur
que sur les positions des bandes. Il n y’a donc pas de changement des coefficients

d’absorption.

1,2 1
= gcide
1 - = |ibre
T 08 basique
2
]
£ 06
£
o
804
<
0,2
0 T T T _ T
210 230 250 270 290

Longueurd'onde A (nm)

Fig. 111.1. Spectres d’absorption UV-visible d une solution aqueuse de LN (4x 10°M) a différents pH.

1.2.2. Chromatogramme HPLC

En chromatographie HPLC, le linuron se caractérise par un pic a t=8,2 min (éluant:
Acétonitrile/ H20 : 60/40) avec un débit de 1 mL/min
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Fig. 111.2 : Chromatogramme d’'une solution de linuron.

Eluant : Acétonitrile/ H20 : 60/40, d= 1 mL/min

1.2.3. Spectre de masse

En raison de la distribution isotopique caractéristique de I'atome de chlore (Clss et Cls7), le
spectre de masse du linuron présente cing pics principaux 249, 250, 251, 252 et 253 attribués
a[M] +, [M] +1, [M] + 2, [M] +3 et [M] +4.

Intensity (u.a.)

240 245 250 255 260
Mass m/z
Fig. 111.3 : Spectre de masse d’une solution de linuron.
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2. ETUDE DE LA CINETIQUE, DU MECANISME DE DEGRADATION ET DE LA
MINERALISATION DU LINURON EN MILIEUX AQUEUX

2.1. Effet thermique
Le spectre UV-Visible d’une solution aqueuse de LN seule & une concentration de 10* M,
placée a I’obscurité pendant 30 jours, aucune dégradation n’a été observée. La concentration
de la solution reste relativement constante donc les solutions de LN sont stables

thermiquement : il n’y a pas de dégradation en absence de lumiére et a température ambiante.

| doo——oo—o o :

Linuron C/C,

0 T T T T T

0 5 10 15 20 25 30
temps (jour)

Fig. 111.4 : Suivie d 'une solution de LN (10* M) a [’obscurité pendant 30 jours.

2.2. Dégradation photochimique du linuron a A=254 nm

L’étude de la photodégradation du LN en solution aqueuse a été réalisée par (i) Méthode
spectroscopique ; le suivi du spectre d’absorption de la solution permet d’obtenir des
renseignements globaux sur 1’évolution de la solution pendant I’irradiation. (ii) Méthode
chromatographique ; le suivi du chromatogramme de la solution permet de connaitre les

cinétiques de disparition du LN ainsi que celles des apparitions des photoproduits.
2.2.1. Etude spectroscopique

L’irradiation a 254 nm d’une solution de linuron (4x10°M) a été suivie par
spectrophotométrie UV-visible. L’évolution du spectre UV d’une solution de linuron irradiée
pendant 3 heures montre une forte diminution de 1’absorbance dans le domaine 220-270 nm
se traduisant par une diminution de la concentration du linuron. L’évolution des spectres
montre également une augmentation de 1’absorbance entre 260 et 300 nm due & la formation
de photoproduits.
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Un point isobestique est observé lors du déplacement du maximum d’absorption qui Se
produit essentiellement pendant 5 minutes d’irradiation, se traduisant par la formation de
sous-produits de dégradation.

|
\ t=0 min
16 - t=1 min
t=3 min
= = =t=8 min
1,2 1 t=15 min
’,‘U:‘ - -+ t=60 min
3 t=120 min
00,8 - t= 180 min
a
0,4 -
0 .
200 250 300 350 400

Longueur d'onde A (nm)

Fig. 111.5 : Evolution des spectres UV-visible d une solution aqueuse de linuron (4x10°M) irradiée a

254 nm pendant 3 heures.

2.2.2. Etude cinétique

Sur la figure 111.6, I’évolution de la concentration de LN (4x10°M) en fonction du temps
d’irradiation est présentée. Une dégradation totale du substrat est observee au bout de 60
minutes d’irradiation. La variation de In Co/C en fonction du temps, ou Co et C représentent
les concentrations de LN a t=0 et a I’instant t respectivement, est bien linéaire avec un
coefficient de corrélation égale a 0,99. La cinétique de dégradation est de pseudo premier

ordre avec une constante de vitesse de réaction apparente k de 10 min*. Le temps de demi-

vie est de ’ordre de 6,7 minutes.

| \
0,8 - '\
Soc | %
S 0,6
c
o
204 -
- o,
0,2 1 \
®.
\'\
O T T T T T
0 10 20 30, . 40 50 60
temps (min)

Fig.I11.6 : Cinétique de dégradation du LN (4x10°M) a A= 254 nm.
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3,5
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S y =0,1042x + 0,0265
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c 1,5 -
-
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Fig.111.7 : Variations de In (Co/C) en fonction du temps d’irradiation.
Comparaison de I’analyse par HPLC et UV-visible

La vitesse initiale de disparition du LN analysée par HPLC (Vo= 1,8x 10 mol.L.min?) est
plus importante comparée a celle analysée par spectrophotométrie UV-visible (Vo= 1,09x10°
mol.L™.min™). Cette différence est due a la contribution des produits intermédiaires dans la
mesure de 1’absorbance (figure 111.5). On peut donc conclure que ’HPLC est le moyen le plus

adéquat pour le suivi cinétique de I’herbicide.

' |
—e@— HPLC
0,8 - .
\ - - - UV-visible
o
L20,6 -
(@)
C
o
204 - -
)
0,2 -
0 T T T T T ,
0 10 20 30 40 50 60

temps d'irradiation (min)

Fig.111.8 : Comparaison des cinétiques de dégradation du LN (4x10°M) a A= 254 nm, suivie par
HPLC et spectroscopie UV-visible.

2.2.3. Etude analytique
L’irradiation d’une solution de LN conduit a un mélange complexe de photoproduits. Des
séries de chromatogrammes obtenus au cours du traitement de 1’herbicide sont présentées sur

la figure 111.9. Ces chromatogrammes mettent en évidence la disparition progressive de la
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molécule mere, accompagnée de la formation de photoproduits. Les concentrations de ces
derniers augmentent jusqu’a atteindre un état stationnaire avant de subir une dégradation a
leur tour. Les photoproduits ont été identifiés a partir des spectres UV-visible et par
comparaison aux résultats obtenus par V. Faure et P. Boule, 1997 [4]. Il s’agit de
photoproduits issus de la photohydrolyse, c'est a dire I'hydroxylation avec libération d'ions
halogénure, et de I'élimination d'un groupement méthoxy. Pour des courtes longueurs d'onde

(254 nm) la déméthoxylation est favorisée, il y’a donc photohydrolyse en position méta.

0 min
5 min
7 10 min LN
=30 min
—_ ) 60 min
T e 60 Min
=
P
2 LP4
[0}
I
LP3
M—AA JA\
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10
t emps (min)

Fig.111.9 : Chromatogrammes HPLC d’une solution de linuron irradiée pendant 1h a 254nm.

Les quatre principaux photoproduits LP1-LP4 (Fig. 111.10) ont été rapportes dans la littérature
comme issus de la photolyse du linuron en solution aqueuse [4].

P o) o]
i OCH; . OCH,
Ho—(( ) )—NH-C-N c NH-C—N
5 6 o CH, CH,
o () )—nH-c— rx(mH3 “ Ho
N CH LP1 LP2
a2
Linuron r‘|:.:' p— ".:.] H
C NH—C—NH, c C' NH—C—N,
CH,
ci cl
LP3 LP4

Fig.111.10 : Structures des photoproduits issus de la photolyse directe du LN a 254 nm.
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2.3. Photolyse assistée (H20./UV) a =254 nm
2.3.1. Oxydation du linuron par le peroxyde d’hydrogéne a ’obscurité

Avant de commencer I'étude de la dégradation du LN par le procédé H202/UV, il est
nécessaire de Vérifier les possibilités de réaction entre le peroxyde d'hydrogene et le pesticide
en absence d'irradiation. L'évolution thermique du mélange (H2O2+LN) a été suivie pendant
3h sous agitation a 1’obscurité.

Les résultats sur la figure 111.11 montrent que le taux d’oxydation est quasi nul. L’herbicide

est stable en présence de peroxyde d’hydrogene.

L 4
L 4
L 4

o
0o
1

o
[e)]
1

Linuron C/C,

0,4 -

0,2 -

O T T T

0 50 100 150
temps (min)

Fig. 111.11 : Suivi thermique du mélange LN (10* M) + H,O, (10-3M) a /"obscurité.
2.3.2. Cinétique d’oxydation du linuron et détermination de la constante de vitesse k

L’irradiation a été effectuée en milieu aqueux avec une concentration initiale de 4x10°M a
pH libre (pH=5,6) sous rayonnements UV2s4 en combinaison avec du peroxyde d'hydrogene
dans de l'eau ultra-pure. Comme attendu, on observe clairement l'effet positif du systéme
UV/H,0, combiné par rapport a la photodégradation par irradiation UV seule. En effet, la
photolyse de H2O, produit des radicaux *OH (eq. I11.1), ces derniers améliorent de maniére
considérable le processus de dégradation du pesticide.

hv < 360 nm
H,0p —» 2'0OH (11.2)

Il apparait sur la figure II1.12 que le taux d’abattement du LN est de 98 % au bout de 10
minutes d’irradiation. La décroissance de la concentration présente une allure exponentielle
avec des variations linéaires de In Co/C en fonction du temps, ce qui indique que la

phototransformation suit une cinétique d’ordre 1 apparent. La constante de vitesse apparente
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k, qui correspond a la pente de la droite représentant les variations de In Co/C en fonction du

temps, est égale a 0,59 min™.

- %--UV — 30
y =0,5946x - 0,7599
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Fig. 111.12 : Cinétique de dégradation du LN par photolyse directe UV et H,O,/UV

[LN]=4%10"°M, [H.0]= 10°M, pH= 5,6.
2.3.3. Influence de la concentration de peroxyde d’hydrogéne

La dégradation du LN (4x10°M, pH 5,6) a été suivie en fonction du temps d’irradiation pour
différentes concentrations de peroxyde d’hydrogéne dans I’intervalle [H202]o = 0 - 10 mM.
Les résultats sont présentés sur la figure 111.13.

Les résultats montrent que le taux de disparition du LN par le processus combiné UV / H20:
est d’autant plus efficace que la concentration initiale en H2O, est élevée. La constante de
vitesse pour une concentration optimale de 10° M est de 0,59 min™. Cependant, la vitesse
n’est plus améliorée au-dela de cette concentration.

A forte concentration, le peroxyde d’hydrogéne agit comme un piege a radicaux hydroxyle,
I’exceés de H202 crée un effet d’auto-inhibition selon la réaction (Eq.111.2). L’effet auto-

inhibiteur du H20- en exces dans la dégradation des polluants organiques a déja été rapporté

[5].

‘OH + H202 — HO2'+ H20 (11.2)
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——0M
—o— 0.2 mM
—&—0.5mM
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Linuron C/C ,

. .
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temps (min)
Fig. 111.13 : Influence de la concentration de H,O, sur la dégradation du LN par le procédé

combiné UV / H,0..

2.4. Photolyse du linuron a 300 nm < A < 450 nm
2.4.1. Cinétique

Sur la figure 111.14 est représentée I’évolution de la concentration de LN (4x10°M) en
fonction du temps d’irradiation. On observe trés peu de dégradation apres plusieurs heures
d’irradiation. Ceci est dii a 1’absorbance quasi-nulle de la molécule au-dela de 300 nm. En
effet, la dégradation d'un polluant par photolyse directe dépend de son spectre d'absorption et
du rendement quantique du processus.

Dans notre cas, les résultats obtenus montrent que pour une concentration initiale de 4x10°M,
I’abattement observé est inférieur a 11 % aprés 180 minutes d’irradiation donc la contribution
de la photolyse directe est négligeable a A > 290 nm et qu'il est possible d'étudier a ces

longueurs d'onde la transformation photocatalytique de I’herbicide.
1
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Fig. 111.14 : Photolyse du LN (4x10° M) par UV a 365 nm.
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Au niveau des chromatogrammes de la solution de LN irradiée a 365 nm, on n’observe pas
d’évolution considérable. Des photoproduits a 1’état de trace ont été détectés par HPLC (Fig.
11.15).

Selon Faure et al. 1997, le rapport des produits dépend de la longueur d'onde d’irradiation.
Les longues longueurs d'onde favorisent la para-hydroxylation, comme cela a été rapporté
pour le diuron [7]. Cette constatation est principalement importante a la limite de la bande
d'absorption, c’est a-dire a A >300 nm. Dans le cas du LN, la photohydrolyse en position para
est la réaction principale observée avec de la lumiére noir, a savoir les longueurs d'onde
superieures a 330 nm [4].

Intensité (UA)

0 2 4 . 6 8 10
temps (min)

Fig. 111.15 : Chromatogramme d’une solution de linuron irradiée pendant 3 heures a 365 nm.
(% detec =249 nm, éluant: Acétonitrile/Eau: 60/40).

2.4.2. Influence du peroxyde d’hydrogéne a A irradiation = 365 nm

Comme expérience préliminaire, nous avons testé la contribution de la présence de peroxyde
d’hydrogéne dans photolyse UV3ss. Pour cela, une solution de LN a 4x10° M (pH libre=5.3) a

été suivie en présence de H202 a 103M en fonction du temps d’irradiation.

Les résultats montrent un taux de dégradation de 13% au bout de 180 minutes d’irradiation.
Le peroxyde d’hydrogéne n’a pas d’influence considérable sur la photolyse a 365 nm. Le
procédé H20./UV nécessite une longue période, en raison de la faible absorption du pesticide

et du peroxyde d'hydrogéne dans la zone d'émission de la lampe (365 nm).
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Fig. 111.16 : Photolyse du linuron par le systeme H2O, /UV3gs.
[H20;]= 103M, [Linuron]= 4x10°M, pH= 5,3.

2.5. Photolyse du linuron sous irradiation solaire naturelle
Sur la courbe sont représentées les variations de la concentration de LN (4x10°M) en
fonction du temps sous irradiation solaire naturelle (Fig. 111.17). Le taux de diminution de la
concentration de I’herbicide observé apres plusieurs heures d’irradiation est tres faible. Dans
ce cas, la quantité de pesticide retiré est de 10% pour un flux photonique incident de
100 W m?. Le trés faible coefficient d'absorption molaire pour la molécule dans le domaine
du spectre solaire (a 2> 300 nm) associé a son faible rendement quantique, conduit a une
bonne photostabilité du pesticide, ce qui implique que ce composeé serait retiré trés lentement
par photolyse directe dans les conditions environnementales.

L 4

0,8 -

0,6 -
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0 T T T
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Fig. 111.17 : Cinétique de dégradation du linuron sous lumiére solaire naturelle.
[Linuron]= 4x10°M, pH naturel, T°mey= 25°C.

90



CHAPITRE |11 : Etude de la transformation photochimique du linuron en milieu homogéne

2.6. Photolyse du linuron par le procédé Fe**/H,0; et Fe**/H,0,/ UV
La réaction de Fenton constitue un procédé d’oxydation avancée applicable au traitement des
eaux contaminées par des polluants organiques. Elle a toutefois été étudiée dans le cadre du
traitement des chlorophénylurées [3], [8-10].
Différents paramétres interviennent sur la réaction de Fenton, notamment le pH de la solution
aqueuse, la concentration en réactifs et la température. Dans cette étude la température a été
maintenue constante.
Le suivi de la dégradation du LN par la réaction de Fenton et photo-Fenton a été mené dans
un intervalle de 0 & 60 minutes. Les conditions expérimentales étaient les suivantes: [Fe (11)]=
10* M, [H202]= 10° M, un pH de 3,0 a une longueur d’onde A=365 nm (les autres conditions
ont éte décrites dans le chapitre I1).
La figure 111.18 montre une comparaison de la dégradation du LN par les procédés Fe2*/H,0.
et UV/ Fe?*/H,0;. Le systeme de Fe (I1) / H20- a l'obscurité (processus de Fenton) montre un
abattement de 80% de I’herbicide au bout de 20 min d’irradiation & pH 3,0. Cependant, la
dégradation compléte n’est pas atteinte aprés 60 min d’irradiation (93% a 60 minutes). La
disparition de la bande d'absorption a 249 nm a été observée avec l'augmentation du temps de
réaction. Par conséquent, il a été confirmé que le réactif de Fenton est un photocatalyseur

efficace pour la décomposition du linuron sous rayonnement UV.
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Fig. 111.18 : Cinétiques de dégradation du LN par Fe?*/H,0, et Fe?*/H,0, /UVss.

En paralléle, la concentration de Fe (I1) consommée au cours du processus a €té mesurée en

utilisant la méthode de dosage a 1’o-phénanthroline (Fig. 111.19).

La concentration de Fe (II) a diminué jusqu'a une concentration de ’ordre de 6,6x10°

mol. L%, un plateau est atteint au bout de 20 minutes d'irradiation alors que la dégradation du
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linuron et de ses photoproduits continue a se produire. Ce plateau peut étre expliqué par un
équilibre photostationnaire entre Fe (11) et Fe (111) qui régénere les espéces absorbantes. [11],
[12]. Par conséquent, la formation de radicaux ‘OH peut continuer a permettre la

minéralisation compléte du LN.
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Fig.111.19 : Evolution de la concentration de Fe (I1) en fonction du temps au cours du
procédé photo-Fenton ([Fe (11)]o = 10 M; [H202]o = 10* M; pH 4,0).

2.6.1. Influence du pH

L’effet du pH sur la dégradation du LN par le procédé photo-Fenton a été etudié sur une
gamme de pH= 2,0 - 5,0, car une forte précipitation de I’espéce Fe(OH)s est observée au cours
du processus a un pH supérieur a 5,0. Les résultats sont présentés sur la Fig.111.20.

Le pourcentage de dégradation du linuron augmente considérablement avec I'augmentation de
la valeur du pH a 4,0, ensuite il décroit a des pH supérieur a 4,0. Par conséquent, la réaction
de photo-Fenton est fortement affectée par le pH de la solution.

En général, le pH optimal de la réaction de photo-Fenton est aux environs de 3 [13], car la
principale espéce présente a un pH de 2 a 3 est le Fe(OH)?*(H20)s, c’est une espéce possédant
un coefficient d’absorption de la lumiére et un rendement quantique pour la production de
radicaux OH" trés élevés, dans la gamme de 280 a 370 nm [6].

Cependant, le pH optimal dans ce processus est de 4,0. Un résultat similaire a été obtenu par
Katsumata et al. [9], également par Brand et al. dans le cas du bisphénol A [11].

Dans ce processus, le linuron ou les produits intermédiaires réagissent probablement avec des
especes de fer, suivie par la formation de complexes de fer qui pourraient contribuer dans des
cycles catalytiques dans le systeme photo-Fenton. Par conséquent, l'efficacité de la

dégradation du linuron est plus élevée a un pH de 4.
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Fig.111.20 : Effet du pH sur la dégradation du LN (4x10° M) dans le systeme UV/ Fe?*/H20x.
[Fe (IN]= 10*M, [H.02]= 10° M.

2.6.2. Influence de la concentration de peroxyde d’hydrogéne

La figure 111.21 montre I'effet de la concentration initiale de H.O> sur la degradation du LN
par le procédé photo-Fenton. Comme attendu, le taux de dégradation du pesticide augmente
avec l'augmentation de la concentration de H2O ajouté. Ceci peut étre explique par I'effet des
radicaux "“OH produits. En outre, lorsque la concentration de H>O; était inférieure a 1 mM, le

LN n'a pas atteint la degradation complete en 30 min.
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Fig.111.21 : Influence de la concentration initiale de H,O, dans le procédé UV/ Fe?*/H,0,.

2.6.3. Influence de la concentration de fer (11)

Pour obtenir la concentration optimale en Fe (1), les essais ont été réalisés dans I'intervalle de
040,21 mMapH 4,0 ([H202]0 =1 mM).
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Les résultats sont présentes sur la figure 111.22. Comme on peut le voir, le taux de dégradation
de LN augmente avec la concentration initiale en Fe (I1). La dégradation compléte du linuron
dans ces conditions, a été atteinte pour une concentration de Fe (I1) égale @ 0.1 mM (le linuron
a été totalement dégradé apres 20 min), tandis que des concentrations plus faibles en Fe (11) ne

permettaient pas la dégradation compléte.
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Fig.111.22 : Influence de la concentration initiale de Fe(ll) sur la cinétique de dégradation du LN par
le procédé Fe?*/H,0,/ UV.

2.6.4. Minéralisation du linuron (DCO)
L’analyse par HPLC, avec un détecteur spectroscopique UV-visible, ne permet pas
d’identifier les composés aliphatiques formés suite a la rupture du cycle aromatique. Il s’avere
donc nécessaire d’effectuer la mesure de la DCO (demande chimique en oxygéne) au cours du
traitement photochimique, pour pouvoir conclure si la minéralisation de la molécule de départ
a eu lieu. Lorsque la minéralisation totale du LN se produit stecechiométriquement en utilisant
de l'oxygéne comme agent oxydant, la réaction de minéralisation peut étre estimée comme
suit :

2CgH10CILN202 + 2502 — 4HNOs3 + 4 HCI + 18CO; + 6H20.

La figure I11.23 montre que la minéralisation compléte du LN n’est pas atteinte aprés 20
minutes d'irradiation, bien que le linuron n’était pas présent dans la solution a ce moment. Ces
résultats indiquent la présence de produits intermédiaires au cours du processus.
Les photoproduits générés sont attaqués a leur tour par des radicaux hydroxyles qui sont
formées de maniere continue par le procédé homogene photocatalytique comportant Fe (111/
1) [12].
La DCO diminue rapidement avec l'avancement de la réaction jusqu'a 4 h, puis elle devient

plus lente. La DCO est resté a environ 0,4 mg L™ soit 86 % de la minéralisation aprés 8 h
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d'irradiation. Ces résultats indiquent la présence de composés intermédiaires persistants,
difficiles a dégrader par ce systéme photocatalytique.

1

DCO /DCO,

0 T T T

temps (heure)

Fig.111.23 : Diminution de la DCO en fonction du temps par le procédé photo-Fenton.

3. COMPARAISON DES PERFORMANCES DES PROCEDES ETUDIES

La comparaison de la performance des différents procédés étudiés pour la dégradation du LN
en milieu homogéene a été réalisée en fixant le taux de dégradation a 30 minutes. Les
conditions expérimentales ont été décrites précédemment. Les résultats obtenus sont présentés
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sur la figure 111.24.
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Fig. 111.24 : Comparaison des performances des différents procédés en milieu homogeéne.

Il ressort de cet histogramme que le taux de dégradation du LN est trés élevé par photolyse
directe & 254 nm, les procédés H202/UV2ss, H202/Fe** et H202/ Fe**/UVass. Dans les
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conditions de nos expériences, la comparaison de performances des différents procédés
semble favoriser le procédé H.O./Fe?*/UVses ainsi que le procédé UVzss/ H02. Un taux de
dégradation de 99% est atteint au bout de 30 minutes de réaction.

CONCLUSION

Les cinétiques de réaction de photolyse du Linuron sous irradiation a 254 nm, 365 nm et
solaire ont été étudiées. Le processus de dégradation est relativement rapide a 254 nm et
négligeable a 365 nm et en rayonnement solaire. Au cours des études de photolyse du LN,
I'analyse par HPLC nous a permis de détecter 4 photoproduits a 254 nm caractérisés par leurs
temps de rétention, par contre aucun sous-produit n'a été détecté a 365 nm.

Le linuron peut étre photolysé a 254 nm mais I’irradiation a cette longueur d’onde ne peut pas
étre utilisée pour I’étude photochimique des réactions dans le cas des conditions

environnementales.

Le couplage H202/ UV est plus efficace que la photolyse directe pour la dégradation du LN.
La vitesse de dégradation du LN augmente avec la concentration de H>O; utilisée grace a une

production plus importante de radicaux oxydants.

La photodégradation du LN par le réactif de Fenton a également été étudiée. Le taux de
dégradation est fortement influencé par le pH initial, la concentration en H,O; et la
concentration de Fe(ll). Une concentration initiale de 4x10°M de LN a été complétement

dégrade au bout de 10 min d’irradiation a 365 nm sous les conditions de traitement optimales.
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CHAPITRE 1V : Photodégradation du linuron en présence de I°oxyde de fer naturel

INTRODUCTION

Les oxydes de fer peuvent étre utilisés comme source de fer dans les procédés
d’oxydation avancée. Leur efficacit¢ dans la dégradation des composés organiques a été
rapportée dans la littérature [1-3]. L’utilisation des oxydes de fer solides a pris beaucoup
d’importance due a leurs avantages liés a leur stabilité, la possibilité de récupération et de

réutilisation, leur cout faible et leur non toxicité.

Les objectifs de ce chapitre ont été focalisés sur la compréhension du mécanisme de
dégradation photocatalytique du linuron (LN) en présence d’un oxyde de fer naturel comme
photocatalyseur hétérogéne. Le phénoméne d’adsorption & I’obscurité et les cinétiques de
dégradation en lumiére UV ou solaire naturelle du LN ont été étudiées.

Nous nous somme intéressés aux procédés photocatalytiques mettant en jeu les systémes :
OFN/ UV, OFN/H202/UV et OFN/acide/UV (photo-like-Fenton) afin de voir I’efficacité de ces
systéemes sur la dégradation du LN. L’influence de quelques paramétres expérimentaux sur la
vitesse de dégradation tels que le pH initial, la concentration des substrats ou la présence de sels
inorganiques dans le milieu a été évaluée. Les produits intermédiaires ont été identifiés par
UHPLC-HR/MS afin d’élucider les mécanismes de degradation.
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1. CARACTERISATION DE L’OXYDE DE FER NATUREL (OFN)
1.1. Morphologie des particules MEB/ EDS

La poudre d’OFN a été morphologiquement caractérisée par microscope électronique a balayage
(MEB), équipé d’un spectrométre a énergie dispersive (EDS).

La figure IV.1. montre les micrographies obtenues par microscope électronique a balayage de
I’OFN a basse (a) et a forte amplification (b), les zones analysées par EDS sont marqués. Les
résultats des analyses des zones M13-1, 2, 3, 4 et 5 sont détaillés dans le tableau 11.1.

Selon l'analyse MEB, un méme échantillon contient des particules de tailles et de formes
différentes. La morphologie des particules comprend des particules micrométriques irrégulieres
en forme de granulats et de petites particules sphériques. L'analyse par EDS de I'échantillon a
montré que l'oxygene et le fer sont les éléments dominants dans I'échantillon avec des valeurs
variant de 12,05% a 28,33% et de 64,57% a 71,85%, respectivement. De faibles quantités de
magnésium, d'aluminium, de silicium, de potassium, de calcium et de manganése ont été
enregistrés dans I'échantillon. Les résultats laissent suggérer que l'échantillon se compose
majoritairement d’oxyde de fer Fe>Oa.

L’analyse de la zone M13-5, (Fig. I1.1b), a montré que le silicium et l'oxygene sont les éléments
majeurs. La fraction peut étre attribuée a l'oxyde de silicium SiO;, des petites quantités
d'aluminium et de fer sont également détectées.

30pm Electron Image 1

Fig.1V.1. Images MEB de I’OFN a faible grossissement (a) et fort grossissement (b).

Tableau IV.1: Résultats de I’analyse par EDS de la poudre naturelle (OFN).

Element % M13-1 M13-2 M13-3 M13-4 M13-5
C 9.04 4.97 8.13 13.20 -
0] 66.83 61.57 71.85 69.31 72.32
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Mg 0.35 0.0 0.20 0.15 -
Al 1.04 0.78 0.55 0.89 0.20
Si 1.82 2.31 1.12 1.25 25.41
K 0.19 0.08 - 0.10 -
Ca 0.50 1.18 0.16 2.44 -
Mn 0.77 0.79 0.45 0.62 -
Fe 19.47 28.33 17.54 12.05 2.07

1.2. Spectroscopie Raman

Sur la figure 11.2 est représenté le spectre obtenu par analyse Raman. Les pics a 225, 246, 292,
410, 498, 610 et 656 cm™ peuvent étre attribués aux modes Raman 2A1q (225 et 492 cm™), 5E¢
(246, 286, 292, 410 et 610 cm™) et a la vibration optique longitudinale interdite Eu (655 cm™?) IR
mode actif d'hématite pur [4]. Les résultats indiquent que la composante majeure dans la poudre
naturelle est I'nématite a-Fe>Os, aucun signal provenant d'autres phases d'oxyde de fer n’a été

observée.

Raman Intensity (u.a.)

100 300 500 700 900
Wavenumber (cm)

Fig. V.2 : Spectre Raman de la poudre naturelle (OFN)

1.3. Spectroscopie UV-visible

Les propriétés optiques de la poudre ont été examinées par spectroscopie d'absorption UV-vis
(figure 11.3). Une forte absorbance dans la région 400-800 nm est observée, principalement
associée a des atomes de fer et a la présence d'oxyde de fer (exemple de Sherman et Waite, 1985)
[5]. On peut observer que le spectre d'absorption présente une bande large intense avec un
maximum d'absorption a 324 nm. Une diminution de la bande est observée aux environs des 600
nm.

Il a été rapporté [5], que la forte absorbance dans la gamme 250-400 nm, résulte principalement

de la transition 0% p — Fe®* 3d due au transfert de charge du ligand au métal, et en partie de la
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contribution du champ du ligand Fe3*. 1l a également été rapporté que I'absorption dans la région
visible est due a la transition indirecte correspondant au transfert métal-métal Fe** 3d — 3d.

Absorbance (a.u.)

250 350 450 550 650 750
Longueur d'onde(nm)

Fig.1V.3: Spectre d’absorption UV-visible de ['OFN.
Les donnés optiques de ’OFN ont été analysées a la limite d’absorption pour la détermination du
gap direct et indirect en utilisant la fonction de Kubelka— Munk [6]. Les variations de (ahv)"
(n=0.5, 2) en fonction de hv sont représentées sur la figure IV.4. Les bandes optiques gap directe

et indirecte correspondantes sont estimées a 2.25 eV et 1.98 eV respectivement.
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Fig.1V.4: Détermination de la bande gap direct (a) et indirect (b) de I’OFN.

1.4. Analyses DRX et BET

L’analyse par diffraction des rayons X (XRD) de la poudre naturelle est représentée sur la figure
IV.5. L’appareil utilisé est équipé d’un diffractométre de type D8 Advance Bruker NXS opérant
240 kV et 30 mA et en utilisant une radiation monochromatique Ko Cu (A = 0.15418 nm). 9 pics
caractéristiques de I’hématite sont observés (0 12),(104),(110),(113),(024),(116),(018
), (214) et (300) [7]. Ces resultats viennent confirmer 1’analyse Raman. Trois pics a 20 = 21.2,
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29.5 et 36.67 ont été observés. Ces pics indiquent la présence d’impuretés dans 1’échantillon, ce

qui a éteé constaté par I’analyse EDS.
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Fig. IV.5 : Diffractogramme Rayons X sur poudre d’OFN.

La surface totale et le volume total des pores de I'échantillon d’OFN ont été mesurés par la
méthode Brunauer-Emmett-Teller (BET) dans laquelle I'adsorption de N2 a 77 K a eteé appliquée
et un sorptometre (Quantachrome) a été utilisé. Les résultats obtenus par BET de la surface

spécifique et le volume poreux total sont de 79.015 m? xg* et 0.0892 cm?xg* respectivement.
1.5. Détermination du point de charge nulle

Le point de charge nulle PZC est le parametre correspondant au pH pour lequel la surface du
solide présente une charge nulle. La méthode décrite par Ferro-Garcia et al. [8] et Sontheimer et
al. [9] a éte utilisée pour la détermination du pHpezc de ’oxyde de fer naturel. Cette méthode
consiste a ajouter une solution d’acide chlorhydrique (1N) ou de soude (IN), a 50 ml d’une
solution de NaCl (0,01 M), contenue dans une cellule thermostatée maintenue a 25°C. Lorsque le
pH de la solution de NaCl est fixe, on y additionne 0,05g de 1’oxyde de fer naturel. L’ensemble
est laissé sous agitation pendant 6 heures, et le pH final est alors noté. Sur la figure IV.6, nous
avons tracé I’évolution du pH final (aprés addition de ’oxyde de fer naturel) en fonction du pH
initial ajusté.

Le point d’intersection entre la courbe obtenue et celle de la bissectrice obtenue sans ajout de
I’oxyde de fer naturel correspond au pHpzc de notre matériau. 1l est de 8,3, ainsi pour des pH
inférieurs a 8,3 la surface est chargée positivement. Alors que, pour des pH supérieurs a 8,3 la

surface est chargée négativement.
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Fig. 1V.6 : Détermination du point de charge nulle de I’OFN.

2. COMPORTEMENT DE L’OXYDE DE FER NATUREL EN SOLUTION AQUEUSE

Afin de comprendre le comportement de I’OFN en solution aqueuse, des essais préliminaires ont
¢été entrepris. L’évolution des spectres UV-Vis d’une solution contenant de I’OFN a pH naturel,
acide ou basique ont été enregistrés apres filtration. Le fer (1) dissout a été mesuré en parallele.
L’effet de la présence de I’acide oxalique dans le milieu ainsi que la photodissolution du minerai
sous irradiation en solution aqueuse, seul ou en présence de I’acide oxalique a également été

étudie.
2.1. Dissolution de ’oxyde de fer naturel aI’obscurité

Les spectres UV-visible d’une solution contenant 1 g.Lt d’OFN agitée a I’obscurité et a 20°C
pendant 5 jours sont représentés sur la figure 1V.7. Le pH naturel de la solution est de 9,2. Les
solutions sont filtrées a 1’aide d’un filtre millipore avant la lecture sur le spectrophotometre UV-
visible. Les résultats montrent que le minerai est stable a pH naturel pendant les trois premiers
jours. A partir du 4°™ jour, un changement de I’allure du spectre UV-visible est observé, traduit
par une dissolution de ’oxyde de fer. En effet, I’oxydes de fer se dissout lentement sur une
gamme de pH allant de 4 a 10 [7], la concentration de Fe(ll) mesurée au cours de I’expérience
est <10° M.
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Fig. IV.7 : Evolution des spectres UV-visible d une solution contenant 1 g.L™* d’OFN.

2.2. Dissolution de I’ ’oxyde de fer naturel en milieu acide

Pour observer I’effet du pH du milieu sur le minerai, une solution contenant 1 g.L* d’OFN a été

T=20°C, pH=9,2.

suivie pendant 5 jours a I’obscurité, sous agitation, a 20 °C et a pH = 2,4.
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Fig. 1V.8 : Evolution des spectres UV-visible d 'une solution contenant 1 g.L d’OFN.

La figure 1.8 montre une évolution des spectres UV-visible en fonction du temps d’agitation.
Ces résultats pourraient étre interprétés par une dissolution plus rapide de I'oxyde de fer
comparée aux résultats trouvés a pH libre. La dissolution de I’hématite dans 1’acide

chlorhydrique et perchlorique a été rapportée par Sidhu et al. (1981) [10], et se produit selon

I’équation IV.1 [11].

a-Fe,03 (s)+ 6H* (aq) — 2Fe* (aq) + 3H20 (1)

T=20°C, pH=2,4.
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Le Fe?* dissout au cours de 1’expérience a été mesuré. Les résultats montrent la présence d’un
faible taux de Fe?* dans le milieu (de 1’ordre de 3x10° M). La faible présence d’ions ferreux peut

étre d0 au fait que le Fe(ll) se réoxyde de maniere rapide en Fe (I11).
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3,E-6 -

[Fe II] (M)

2,E-6 -
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0,E+0 T T T T *
0 20 40 60 80 100
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Fig. IV.9 : Dosage du Fe(Il) d une solution contenant 1 gxL* d’OFN a pH=2.

2.3. Dissolution de I’oxyde de fer naturel par ’acide oxalique
La dissolution de I’oxyde de fer naturel dans I’acide oxalique (AOX) a été étudiée dans le noir.
Une série d’échantillons contenant 1 g.L* d’OFN a différentes concentrations d’acide oxalique
(0,2 mM — 10 mM) ont été maintenus sous agitation pendant 4 heures dans le noir a 20°C (figure

1V.10).
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Fig. IV.10 : Formation du Fe(Il) lors de la dissolution de I’OFN dans différentes concentrations d acide
oxalique a [’obscurite. T°=20°C.

Les résultats ont montré qu'il existe une forte relation entre le taux d’oxalate et la production

d’ions ferreux dans la solution. La présence de Fe (I1) dans la solution avec une concentration de
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’ordre de 4x10° M apreés 4 heures signifie que I’hématite naturelle se dissout en faible quantité
dans la gamme de concentration d’acide oxalique utilisée.

L’acide oxalique, par dissociation, produit un agent complexant fort, 1'ion oxalate, qui peut étre
adsorbé sur la surface de lI'oxyde pour former un complexe sur la surface du solide (Eg. 1V.2).
Apres que l'atome de métal se détache de la surface avec le ligand, la surface négative est

restaurée par protonation.

H
\ @)
— 0 O
~ /O H =~ . N/ 2
/Fe + + H Fe - + 2H,0 (V.2
\ _ 7 NN
OH 0 ) 0]

La fixation des protons et des especes d'oxalate d'hydrogéne a été décrite par Blesa et al. (1987)
[12]. La spéciation de Il'acide oxalique est, cependant, trés dépendante du pH, ce qui pourrait
expliquer l'existence d'un pH optimal pour le taux d'oxalate nécessaire pour la dissolution. La
spéciation de I'acide oxalique a différents pH a été decrite par plusieurs auteurs [13-15] (figure

IV.11).

I |

0% -
% a5
2
)
) —
<
~
A
%
L~
=

| |

10 12 14

Fig. IV.11: Spéciation des différentes especes d'oxalate a 0,2 M d'acide oxalique [13].

2.4. Photodissolution de I’oxyde de fer naturel en présence de ’acide oxalique

Une étude sur la dissolution de I’oxyde de fer sous irradiation UV est également nécessaire, afin
de mieux comprendre la dégradation du polluant dans le systtme OFN/AOX. La dissolution
photoinduite des oxydes de fer a fait I'objet de nombreuses études [15-17].

Ce processus peut étre interprété par une dissolution réductrice impliquant les étapes suivantes:
(1) photo-excitation suivie par transfert de charges aboutissant a la réduction de Fe(l1l) en Fe(ll)

a la surface de I’oxyde de fer; (2) détachement du Fe (I1) de la surface du solide.
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Bien que différents mécanismes puissent conduire a la formation de Fe (I1) & la surface, quelque
soit le mécanisme impliqué, I'étape cinétiguement déterminante de la dissolution des oxydes de
fer cristallins est généralement le détachement de Fe (I1) & partir de la surface du solide. Cette
dissolution a été évaluée en fonction des concentrations de I’acide oxalique pour des suspensions
contenant 1g.L™* d’OFN sous irradiation a 365 nm (figure 1V.12).
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Fig. V.12 : Concentration de Fe(ll) dissout dans différentes concentrations d acide oxalique sous

irradiation a 365 nm.
3. ETUDE DU MELANGE LINURON/ OXYDE DE FER NATUREL (ADSORPTION)

L’étape d’adsorption du polluant sur le matériau est une etape importante dans le processus
photocatalytique, c’est la premiere étape nécessaire a toute réaction catalytique en phase
hétérogene. Il est admis que les réactions se produisent a la surface du catalyseur [18]. Par
conséquent, 1’estimation des taux d’adsorption du substrat étudié peut étre un élément intéressant
pour prévoir les cinétiques d’élimination pour une classe donnée de polluant. De plus, I'étude des
processus d'adsorption nécessite d’avoir des données sur les constantes d'équilibre qui pourraient

étre utilisées dans les modéles cinétiques et de transfert de masse du pesticide sur I’OFN.

3.1. Détermination du temps d’équilibre

Avant d’établir les isothermes d’adsorption, il était indispensable de connaitre le temps
nécessaire a 1’établissement de 1’équilibre d’adsorption du pesticide sur ’OFN. Une étude
cinétique a donc été menée pour I’ensemble de la gamme de concentration initiale en pesticide
visées.

La figure 1V.13 montre que 1’augmentation de la concentration initiale du LN conduit a une
augmentation substantielle de la quantité de LN retenue pour la méme quantité d’OFN. La

quantité de LN adsorbée devient constante pour un temps d'équilibre de 30 mn.
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Fig. 1V.13 : Effet de la concentration initiale en linuron sur la cinétique d’adsorption sur OFN.
3.2. Isothermes d’adsorption

Comme il a été souligné précedemment, il est d'un grand intérét d’étudier I'adsorption du LN sur
I’OFN afin de s'assurer que I'étape principale du processus est bien régie par ce phénomeéne.

Les résultats de I’isotherme sont présentés sur la figure 1VV.14. L’allure de 1’isotherme Qe=f (Ce¢)
démontre bien que la croissance de Qe en fonction de Ce est de type I selon la classification de B-
E-T.

-
-
-
-
-

Qe (mg/g OFN)
-

O ‘ T T T T
0 0,05 0,1 0,15 0,2 0,25
Ce (mmol/L)

Fig. 1V.14 : Isothermes d adsorption du linuron sur OFN.
[OFN]= 1g.I"Y, T= 20°C, pH libre.

3.3. Isotherme de Langmuir

Comme la majorité des composés organiques, 1’isotherme d’adsorption du LN peut étre

modélisée en suivant le modele de Langmuir.
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L’isotherme de Langmuir est valable pour une adsorption en monocouche sur une surface avec

un nombre fini de sites identiques. Elle s’exprime par :

_ QmaxXKXCe

Qe =1, knco) (IV.3)
Ou sous sa forme linéaire :
IR SIS (IV.4)

Q  dmar  Ce  KXdmas
Avec,
gmax (MQ/g): le taux maximum d’adsorbat par unité de masse de 1’adsorbant en vue de former une
monocouche complete sur la surface.
K (L/mg): la constante d’équilibre d’adsorption de Langmuir liée a ’affinité des sites de surface
pour l’adsorbat et a 1’énergie d’adsorption et €gale au rapport des constantes de vitesses
d’adsorption et de désorption.
La figure 1V.15 représente la linéarisation du modéle de Langmuir 1/Qe=f (1/Ce).
Le modele Langmuir conduit a la détermination de deux parametres importants avec un bon
coefficient de corrélation (0,98). Les valeurs des constantes de Langmuir sont de 3,59 mg.g? et

6,61 L.mmol™ pour gmax €t K respectivement.
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Fig. IV.15 : Equation de Langmuir linéarisée.

3.4. Isotherme de Freundlich

L'équation de Freundlich est un modele empirique basé sur 1’adsorption sur des surfaces
hétérogénes. Elle est utilisée dans le cas de la formation possible de plus d’une monocouche
d’adsorption sur la surface et les sites sont hétérogenes avec des énergies de fixation différentes.

L'isotherme est exprimée par 1’équation :
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Q. = Kp X C% (IV.5)
Kr: constante d’adsorption de Freundlich
n: le coefficient d’affinité du substrat vis-a-vis du support dont la valeur est encadrée selon 0,3<
n <0,5 pour une bonne vérification du modéle.
(Sin< 1 I’adsorption est modérée, dans le cas contraire (n > 1), il y une forte affinité du substrat
envers le support).

2,5
2

1,5 A

14 y =1,0091x + 3,6016

R*=0,906

Ln Qe

0,5 -
0 -

Ln Ce
Fig. V.16 : Equation de Freundlich linéarisée.

Pour le modeéle de Freundlich, la forme linéarisée est de type :
InQ. = LnKp+ ~LnC, (IV.6)

R2 présente une valeur de 0,906. Les valeurs obtenues graphiquement sont de 36,6 mg.g™ et 0,99
L/mmol pour Ks et n respectivement.

Compte tenu de la valeur obtenue de R par les deux modeles, 1’adsorption du linuron se produit
en monocouche, et représente tout de méme un cas idéal. Cependant, ’hypothése d’une
adsorption exponentielle en fonction de la distribution des sites n’est pas aussi a écarter.

Les principales hypotheses correspondantes sont :

(@) une monocouche de molécules de LN adsorbées sur OFN,

(b) une molécule LN par site,

(c) pas de mobilité et pas d’'interaction molécule-molécule a la surface de OFN.
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4. DEGRADATION PHOTOCATALYTIQUE DU LINURON - OFN/ UV

4.1. Etude cinétique

La figure 1V.17 montre I’évolution de la concentration de LN (4x10°M) en fonction du temps
d’irradiation en présence de 1 g. LT d’OFN. Le mélange a été irradié avec une lampe
polychromatique avec Amax= 365 nm (dispositif sur le schéma 11.4). Cette lampe a été choisie
dans le but de minimiser le pourcentage de photolyse directe et de travailler a des longueurs

d’onde plus proches de celles du spectre solaire et des conditions environnementales.

Les résultats indiquent que le pourcentage d’abattement du LN a 365 nm par le systéme
UV/OFN est relativement faible, le taux de dégradation est de seulement 13,8 % au bout de
3 heures d’irradiation. La constante de vitesse de réaction de pseudo premier ordre k est de
3x10* mn? (R?= 0.95), avec un temps de demi-vie de 1’ordre de 35,5 heures.

La quantité de Fe?* formée lors de la réaction est négligeable (de I’ordre de 10° M).
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Fig. IV.17 : Cinétique de dégradation du LN (4x10°M) en présence d’OFN (1g.L™) a 365 nm.

4.2. Influence du pH

L’effet du pH du milieu sur la dégradation photocatalytique du linuron en présence de ’OFN a
été examiné. Pour cela, nous avons irradié des solutions de LN (4x10°M) renfermant 1 g.L*
d’OFN a différents pH. Le pH a été ajusté avec quelques gouttes d’acide perchlorique. La figure

V.18 montre les taux d'élimination a différentes valeurs de pH.

Les résultats montrent qu’une diminution du pH conduit a une amélioration modeérée du taux de
dégradation du pesticide en présence de I’OFN. Un meilleur rendement est obtenu a pH=3 avec

21,8 % de dégradation au bout de 3 heures d’irradiations.
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Fig. 1V.18 : Effet du pH sur le taux de dégradation du linuron en présence de I’'OFN (a) et la
concentration de Fe(Il) formé a pH acide (b). [LN] = 4x10°M, [OFN]= 1g.L"%.

Le Fe?* formé dans le mélange réactionnel a été suivi par dosage a ’othophénanthroline (figure
V.18 (b)). En effet, I’irradiation UV des ions ferriques provenant de la photodissolution de
I’hématite en milieu acide a une longueur d’onde supérieure a 300 nm conduit a la formation des

ions ferreux et au radical hydroxyle selon I’équation 1V.7.
Fe** + hv — Fe?" + "OH (IV.7)

On peut expliquer le faible taux de dégradation a pH naturel ou acide par la répulsion entre le LN
et les particules du catalyseur. Le substrat possédant un pKa = 12 se trouve sous sa forme
moléculaire pour les valeurs de pH étudiés. L’OFN avec un pKa = 8,3, est chargé positivement a

pH = 3. A pH=9, les deux formes peuvent coexister dans le milieu.

4.3. Photodégradation du linuron sous irradiation solaire naturelle

L'utilisation de [lirradiation solaire dans les processus de traitement des eaux usées est
particulierement avantageuse car elle permet de réduire les codts de I'énergie, en particulier dans
un pays comme I’ Algérie, ou une haute incidence solaire est abondante et qui est mal exploitée
jusqu'a présent.

Un autre aspect intéressant est I’utilisation de 1’oxyde de fer dans le processus de
photodégradation des polluants réfractaires. En raison de I’utilisation d’une grande partic du
spectre solaire, par rapport au TiO> par exemple. Les oxydes de fer présentent une forte

absorption jusqu'a 600 nm. Cette caractéristique favorise son application pour le traitement des
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eaux usées utilisant I'énergie solaire comme source d'irradiation en diminuant ainsi les co(ts, ce
qui les rend plus attrayant pour les applications industrielles.

Dans cette perspective, une solution de LN (4x10° M) en présence d’OFN (1 g.L 1) & pH libre a
été exposée a la lumiere solaire avec une température moyenne de 25°C.

Les résultats représentés sur la figure 1V.19 montrent un faible taux de dégradation dans les
conditions de I’expérience. Un taux de dégradation de seulement 21% au bout de 3h a été
enregistré pour le systéeme UV solaire/ OFN.

Malgré la forte absorption de la lumiére par ’oxyde de fer dans le domaine du spectre solaire, les
répulsions entre le substrat et le catalyseur ainsi que le faible taux d’absorption de lumiére par
I’herbicide empéchent I’efficacité de ce systeme.

1

0,8 -

0,6 - —o— UV solaire —#— UV solaire/NIO

0,4 -

Linuron C/CO

0,2 -

O T T T
0 50 100 150
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Fig. IV.19 : Cinétique de dégradation du LN (4x10°M) en absence et en présence d’OFN (1g.L™) sous
irradiation solaire naturelle.

5. DEGRADATION DU LINURON PAR LE PROCEDE LIKE-FENTON HETEROGENE

Dans cette partie, la dégradation du linuron a été étudiée en utilisant I'oxyde de fer naturel
dans un processus de like-Fenton hétérogéne sous irradiation UV et solaire en solution aqueuse.
L'influence du pH, de la quantité de catalyseur et des concentrations initiales de H2O sur le
processus de dégradation ont été évalués. Les progres de la minéralisation de LN été suivie par la
demande chimique en oxygene (DCO). La Chromatographie Liquide Ultra-haute Performance
couplée a la spectrométrie de masse haute résolution (HPLC-HRMS) a été utilisée pour identifier
les produits intermédiaires et élucider le mécanisme de dégradation du linuron par le procédé
H202/ OFN/ UV.
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5.1. Etude cinétique - systtme OFN/H,0;

Les cinétiques de dégradation du linuron (4x10°M) dans différentes conditions sont représentées
sur la figure 1V.20. Les processus Fenton-like utilisant de ’OFN et H>O> (avec ou sans UV)
présentent des activités plus élevées que la photolyse directe UV et les systemes H2O2/ UV et
OFN/ UV. La capacité photocatalytique de I’OFN en présence du peroxyde d’hydrogéne conduit
a une réduction significative de la concentration de linuron, réalisant une conversion de 97,26%
apres 150 minutes de réaction. La constante cinétique de pseudo-premier ordre liée a été
déterminée a 2,2x102 mint (R? = 0,99). La réduction de la concentration de LN a également été
observée a I’obscurité (réaction de Dark-Fenton); au cours de laquelle 90,67% du pesticide a été
dégradé avec une valeur de k déterminée a 1,6x102 min! (R? = 0,99).
W. P. Kwan et al. (2002) considérent que l'oxydation des polluants dans le Dark-Fenton est
provoquée par les radicaux hydroxyle produits a la surface des oxydes de fer [19]. D'autres
auteurs [20], considerent que cette oxydation se produit avec les radicaux hydroxyle produits par
la réaction entre le peroxyde d'hydrogéne et le fer dissous présent dans la solution selon les
équations.

Fe?* + H,0; — Fe?* + HO™ + HO® (1V.8)

Fe3* + H,02 — Fe?* + H* + HO® (1V.9)

L'absence de H20 dans le mélange réactionnel conduit & une conversion de 21,8% au bout de 3
heures, avec une valeur de k déterminée & 8x10™* min (R? = 0,96). L'oxydation réalisée avec
I'addition de H2O; seul a conduit & une conversion de 17,35% au bout de 3 h (k = 3x10* min™,
R? = 0,99). Ce procédé a montré peu d’efficacité en raison de la faible absorption du pesticide et
du peroxyde d'hydrogéne dans la zone d'émission de la lampe (365 nm). Les taux de conversion
obtenus avec le peroxyde d'hydrogéne seul et I’OFN seuls sont négligeables par rapport a ceux
obtenus avec des procédés like-Fenton et nécessitaient une plus longue période de temps. Les
résultats des systemes irradiés en présence de I’OFN peuvent étre plus efficaces dans la
dégradation des polluants, dd a la production de radicaux hydroxyles et le fonctionnement des

réactions homogenes et hétérogenes dans le processus.
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Fig. 1V.20 : Dégradation du LN sous différentes conditions. [LN]o = 4%10° M; [OFN] =1gL%;
[H20:]=1 mM; T= 20+£1°C; pH=3.
5.2. Effet du pH

Le pH est un parameétre important qui peut affecter la réaction de photo-Fenton, car il est le
principal facteur d'influence sur la précipitation des oxydes de fer. En méme temps, il influe sur
les propriétés de surface du catalyseur et il détermine les ligands des complexes de fer dissous

qui affectent les propriétés du fer pour I’absorbance de lumiére.

La figue 1V.21 montre l'effet du pH sur la dégradation du linuron dans I'eau sur la gamme de pH
de 2,0 a 5,0. Pour des valeurs de pH > 5 une preécipitation des ions ferriques est observée [21].
D'autres chercheurs ont rapporté que la formation de boues d'hydroxyde ferrique se produit a des

valeurs de pH supérieures a 4,0 [22].

Les expériences ont été effectuées sous lumiére UV avec 1,0 g L* d’OFN et des concentrations
initiales de H,0> et linuron de 1 mM et 4x10°M, respectivement. Les expériences montrent
qu’une meilleure efficacité de photo-oxydation est obtenue a des valeurs de pH avoisinant 2-3,
avec un optimum de pH = 3,0, a ce pH, la constante de vitesse k est de 2,2x10? min*
(R? = 0,99). L'observation selon laquelle la constante de vitesse est plus élevée a pH = 3 est
probablement due a la présence d'une plus grande fraction de fer sous forme de Fe?* a ce pH.
L'augmentation et la diminution des valeurs du pH provoqueraient la diminution de l'efficacité
de la photo-oxydation (tableau 1V.2).

A un pH élevé, la vitesse de réaction est diminuée en raison de la réduction de la concentration
en ions Fe®* et la formation du Fe(OH)s en réduisant le taux global. La concentration des espéces

d'ions Fe(OH)?* a été réduit a de trés faibles valeurs réduisant I'efficacité de la réaction.
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Fig. IV.21 : Effet du pH sur la dégradation du Linuron dans le systeme OFN/H,0,/UV.
[Linuron]o = 4x10°M; [OFN] = 1 g.L%; [H20;] = 1mM.

Tableau I1V.2. Cinétiques de dégradation du Linuron par le procédé photo-Fenton-like a différents pH.

pH 2 3 4 5
k (min™) 1.18x 10 2.2x 10% 2.2x 107 2x 10
R’ 0.99 0.99 0.99 0.97

5.3. Effet de la quantité de catalyseur

L'effet de la dose de catalyseur sur la dégradation de I'herbicide dans le systeme OFN/ H.O2/ UV
a été évaluée par irradiation d’une solution de linuron de 4x10° M contenant 0 - 2 g.L™ d’OFN.
Comme montré sur la figure 1V.22, la concentration optimale de catalyseur est de 0,25 g.L™? (k =
4,03x102 mint, R? = 0,99). L'augmentation de la quantité d’OFN diminue le taux de dégradation
du LN. Un exces de catalyseur peut provoquer une augmentation significative de la turbidité
dans la solution, ce qui réduit la réaction de photo-Fenton.

La concentration de Fe* pendant le processus a été mesuré (Fig. 1V.23). De faibles
concentrations de Fe?* dissous ont été trouvées. Les données ont montré que la formation de Fe?*
est sensible a la concentration d’OFN dans le milieu. Pour de faibles concentrations d’OFN, les
valeurs de Fe?" ont atteint un palier aprés environ 60 minutes d'irradiation, tandis que la
dégradation de LN et ses photoproduits a persisté. Ce plateau peut étre dd a I'équilibre
photostationnaire entre Fe (Il) et Fe (111), qui régénere l'espece absorbante [23]. Par conséquent,
la formation des radicaux HOe« peut continuer a permettre la dégradation de LN. En présence
d'une plus grande quantité de catalyseur, une lente formation de Fe?* a été observée, ce qui

explique les vitesses de dégradation plus lentes.
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Fig. IV. 22 : Constante cinétique (k) de pseudo-premier ordre en fonction de la concentration d'OFN,
pour la dégradation du linuron (4x10° M) sous irradiation UV en présence de H,O, (1 mM).
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Fig. 1V.23 : Concentrations de Fe?* dissout avec différents dosages d’OFN en présence de 1mM de H,O,
sous irradiations UV.

5.4. Effet de la concentration de H,O-
La concentration en peroxyde d'hydrogéne est également cruciale pour la production de radicaux

HO". L'influence de la concentration de H>O, sur la dégradation du linuron par la réaction de
photo-like-Fenton est représentée sur la figure 1V.24. Dans la gamme de 0-1 mM en H20o, le
taux de dégradation du LN augmente avec l'augmentation de la concentration initiale en
peroxyde d'hydrogeéne (tableau 1V.3).

L'augmentation de la concentration de H>O> augmente la production des radicaux hydroxyle.
Cependant, une augmentation supérieure de la concentration de H.O> peut ralentir le processus
de dégradation. L'exces de H.O» pourrait agir comme piége a radicaux HO® entrainant la

génération de HO2" qui est une espéce moins réactive.
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H20; + HO*— HO>" + H20 (1V.10)
HO® + HO2" — O2 + H20 (Iv.11)
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Fig. 1V.24 : Effet de la concentration initiale de H.O> dans la dégradation du linuron dans le systéme
UV/OFN/H;0,. [Linuron]o = 4x10° M; [OFN] = 1g.L™

Table 1V.4. Constantes cinétiques de pseudo-premier ordre (k) et coefficients de corrélation (R?) pour la

photodégradation du linuron par photo-like-Fenton avec différentes concentrations de H20O..

H,0, (mM) 0 0.1 0.5 1 5
k (min™) 8x10* 1.4x10° 3.6x10° 2.2x 107 7x 10°
R? 0.96 0.99 0.99 0.99 0.99

5.5. Effet de I’isopropanol

Afin d'étudier la contribution des radicaux hydroxyle dans la photocatalyse de LN, 2,0%
d'isopropanol a été ajouté a une suspension de LN-OFN en présence de peroxyde d’hydrogeéne.
L’isopropanol est un piégeur de radicaux hydroxyle bien connu [24], et la photolyse directe
devrait donc étre la seule voie importante pour la dégradation de LN en présence d'isopropanol.
La figure 1V.25 présente les courbes de décroissance en fonction du temps de réaction de la
photooxydation du LN dans I'eau ultra-pure (photolyse directe) et avec le procédé de photo-like-
Fenton en présence et en lI'absence d'isopropanol.

On peut voir que la cinétique de disparition du LN, en présence de 2,0% d'isopropanol était
similaire a la cinétique de disparition UV obtenue a partir d'une photolyse directe du LN.

La valeur de k est déterminée comme étant de 3x10 min* et de 2,2x10 min en présence et en

I'absence d'isopropanol respectivement. Ainsi, la dégradation du LN par la réaction de photo-
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like-Fenton qui produit des HO® pour la dégradation de I'herbicide, est entravée par la présence

de I’isopropanol.

Lo
MALLILESEETE LR bt SEEL
0,8 1 - - -UV/ H202/ OFN+ 2% Isopropanol
- —e— UV/H202/OFN

906 -
@) —&— UV
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204
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temps (min)
Fig. 1V.25 : Effet de ['isopropanol sur la photodégradation du linuron (4x10-°M) en présence de
I’'OFN (1 g.L™) et de H.0, (1 mM).

5.6. Photodégradation sous irradiation solaire naturelle

Afin de tester I'efficacité de I'élimination du LN de l'eau, lorsque la dégradation est photoinduite
par P’OFN et le peroxyde d’hydrogéne dans des conditions environnementales, une étude
cinétique comparative des processus de photodégradation en milieu naturel et artificiel a été
réalisée. La figure 1V.26 montre les cinétiques de dégradation du LN avec les procédés
OFN/H202/UV et OFN/ H2O,/lumiére solaire ot le mélange de LN, OFN et H20, (4x10° M,
0,25 g.L%, 1 mM) a été exposé au rayonnement solaire naturel.

Comme montré sur la figure 1V.27, les deux systémes montrent une efficacite dans la
dégradation du LN. Les constantes de vitesse de premier ordre sont déterminées a 5,3x107? (R? =
0,98) et 4,0x102 (R?= 0,99) pour le systéme irradié¢ par la lumiére solaire et la lampe UV,
respectivement.

D'un point de vue économique, l'utilisation de la lumiére solaire est donc une bonne alternative
dans la dégradation des polluants organiques. Le rayonnement solaire peut remplacer avec
succes l'irradiation artificielle dans le procédé UV/ H20./OFN pour la dégradation des polluants

contenus dans les systéemes aqueux dilués, y compris les herbicides.
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Fig. 1V.26 : Dégradation du linuron par photo-like -Fenton sous irradiations artificielles et solaires.
[Linuron]o= 4x%10"° M; [OFN] = 0.25 g.L; [H202] =1 Mm.

5.7. Minéralisation du linuron

La decomposition compléte en CO, via des réactions photocatalytiques est d'une grande
importance dans le traitement des eaux, car elle est la preuve de la destruction totale des
polluants organiques.

Pour I'étude de la minéralisation de I'herbicide dans le procédé de photo-like-Fenton, I'analyse de
la DCO a été enregistrée au cours de la dégradation du linuron (4x10° M) en présence d’OFN
(0,25 g.L?) et de peroxyde d'hydrogéne (1 mM) a pH = 3. L’évolution de la DCO de la solution
est representée sur la figure 1V.27.

Cette mesure met en évidence l'efficacité de la minéralisation par le procédé étudié. 11 est évident
que la dégradation de la solution de I'herbicide ne soit pas suivie par la méme étendue de la
minéralisation. Cela signifie que I'herbicide se décompose en petits intermédiaires organiques
qui sont encore présents dans la solution. La concentration initiale de LN d’une valeur de DCO
de 17,6 mg L a été réduite rapidement jusqu'a 80% en 6 h, ce qui signifie qu’une irradiation
prolongée peut probablement conduire a une minéralisation compléte.

Un plateau de 80% de minéralisation a été atteint apres 6 heures. Au-dela de ce temps, la
réaction d’oxydation devient trés lente. Ce temps est trés supérieur a celui obtenu pour la
dégradation compléte de la molécule mére de I’herbicide, qui ne dépasse pas les 60 minutes.
Cela est d0 a la formation de produits intermédiaires difficilement dégradables tels que les acides
carboxyliques.

Ce résultat, est une bonne démonstration qualitative de I'efficacité de la photocatalyse hétérogene

photo- like-Fenton.
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Fig. V.27 : Minéralisation du Linuron pendant le traitement par photo-like-Fenton en termes de DCO.
5.8. Etude analytique

Afin davoir une meilleure compréhension de la dégradation du LN par le procédé
H20./OFN/UV, les principaux photoproduits ont été analyses par UPLC-HR / MS. Outre le
linuron, huit sous-produits intermédiaires ont été identifiés dans une solution irradiée pendant 30

minutes. Ces photoproduits sont résumés dans le tableau 1V.5.

Tableau 1V.5. Principaux produits résultant de I'analyse UHPLC-HR/MS des échantillons de dégradation
du linuron par H2O2/OFN/UV.

Produit n° Temps de rétention  Masse détectée (m/z) Nombre de ClI  Structure du photoproduit Proposée
(min)
LP1 7.51 214.030 1
NH N
T “cHo
o)
HO
Ou T
Q e
e}
Cl
LP2 8.04 231.053 1 ?Hs
Q L
o}
cl
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LP3 8.55 231.053 1 Cl:Hs
NH _N
T “OCH,
o
HO
cl
LP4 8.86 204.990 2 NHTNHz
o)
cl
cl
LP5 9.41 219.070 2 (|3H3
NH _N
loga
o
cl
cl
LP6 9.67 250.180 2 on o oom
N\
cl NH  H
cl
LP7 10.21 265.010 2 OH c|:H3
NH _N
T OCH,4
LP8 10.38 265.010 2 o)
cl
cl
Linuron 10.85 249.010 2 ?Hs
NH _N
T OCH,
o)
cl
cl

La présence de deux atomes de chlore dans les structures déterminées peut étre confirmée en
raison de la distribution isotopique caractéristique des atomes de chlore présents dans la
molécule (Clss et Cla7).

Sur la base des dérivés de I'identification, la N-déméthylation et la N-déméthoxylation des N-
méthoxy N-méthyle urée substituée et la photohydrolyse avec ou sans déchloration sont les voies
observées pour étre impliquées dans le processus photochimique UV/H202/OFN.

Par ailleurs, aucune recombinaison entre les sous-produits formés n’a été observée.
L’hydroxylation du cycle phényle est non-régiospécifique d’ou les quatre composes (LP2 / LP3
et LP7/ LP8).

Les composés LP2 et LP3 sont censés provenir de I'nydroxylation du cycle avec déchloration

simultanée. Selon la Tahmasseb et al. 2002, [25] deux mécanismes peuvent étre considérés pour
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la substitution CI/ OH, supposant que ce soit (a) la dissociation d'une liaison C-Cl du LN pour
donner un radical phénylurée et enfin 1’addition du "“OH; ou (b) un clivage C-CI réducteur se
produisant sur le phénylurée précédemment hydroxylé.

Les produits LP7 et LP8 semblent étre des produits d'addition d’hydroxyle sur le noyau
benzénique du linuron.

LP6 est le produit de déméthylation des composés LP7 ou LP8. Ce procédé de déméthylation a
été proposé précédemment [26] et se produit a travers la formation de composés hydroxylés ou

carboxylés comme suit:
R-CH; — R—-CH20OH and/ or R-CHO and/ or R-COOH — R-H. (V. 12)

Les produits LP5 et LP4 ont été identifiés comme des produits formés par la premiere et la
seconde attaque de "OH sur les groupements oxométhyle et méthyle respectivement.

Le produit LP1 a été déetecté a 1’état de traces dans ce systéeme. Il est considéré comme un
intermédiaire de la réaction de déméthylation (eq. 1V.12).

La voie de formation du produit LP1 est proposée dans le schéma IV.1.

(‘)‘ I i
‘OH ‘ ‘OH H ‘OH
R H R H R H
—_— >
| H,0 | -H,0
OCHj, ‘OCH, CH,OH
0 0

R H —— R H
\NH/\T/ -H,0 \NH/\N/

'CH,0 CHO

Schéma V.1 : Voie proposée pour la formation du produit LP1.

En plus de ces huit composeés, d'autres produits de dégradation peuvent exister dans le systeme,
mais que nous n’avons pas détecté a cause de leur faible concentration.

Sur la base des produits intermédiaires énumérés dans le tableau 1V.5 et les résultats obtenus par
d'autres chercheurs [21], [27], [28], les voies de dégradation possibles du LN par le systeme
photo-like-Fenton hétérogéne en utilisant I’OFN sont proposées dans le schéma 1V.2.

La premiére étape dans la dégradation du linuron par le procédé UV/ H,O2/ OFN suit trois voies
principales: la N-déméthylation, 1’hydroxylation du cycle aromatique sans déchloration et
I’hydroxylation du cycle avec une déchloration simultanée. La deuxiéme étape consiste en une

série de procédés d'oxydation qui élimine les groupements alkyle et les atomes de chlore. La
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derniere étape consiste a l'ouverture du cycle aromatique, conduisant a des espéces plus petites,

organiques et des ions inorganiques.

i
NH N
T OCH,
(@)
Hydroxylation Hydroxyltaion/ Demethoxylation
Cl Dechlorination
CH CH
OH [ | | \
NH__N MM ek
T ~OCH; I 3 o)
o
| o HO
¢ CH3
cl -CH - CH,

: | \OCHS
o)
cl
OH (0] /OCH3

>—N
\
Cl NH H H
I
NH N
y \ T \CHO
o}
HO

Products of ring opening

\
CI, NO;, CO,, H,0...

Schéma IV. 2 : Voies de dégradation du 3- [3,4- (dichlorophényl) -1-méthoxy-1-méthylurée] (Linuron)
au cours du processus photocatalytique utilisant I’OFN.
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6. EFFET DES ACIDES ORGANIQUES SUR LA DEGRADATION DU LINURON EN
MILIEU HETEROGENE

L’effet des acides oxalique (AOXx), citrique (ACit) maliqgue (AMali), malonique (AMalo) et de
I'acide succinique (ASucc) sur la dégradation du LN en présence de I’OFN sous irradiation a été
testé.

La photodégradation du LN (4x10° M) a été étudiée en présence de 1 g.L? d’OFN et 10°M
d’acides carboxyliques sous rayonnement UV polychromatique avec Amax= 365 nm.

Les résultats représentés sur la figure V.28 montrent que les acides AOx, ACit et ASucc ont un
effet positif sur la cinétique de dégradation du LN. En revanche, un effet inhibiteur a été observé
dans le cas des acides malique et malonique.

Dans les 90 minutes, les pourcentages d'élimination sont de 98,4%, 13,75% et 24,04% pour les
systemes OFN/AOx, OFN/ACit et OFN/ASucc respectivement. Ceci est di a la formation du
complexe Fe (I11)-carboxylate [29]. La différence d’efficacité des acides carboxyliques peut étre
expliquée par leurs degrés d’acidité et leur capacité a former des complexes avec les ions
ferriques. En effet, en présence d’ions ferrique dans le milieu, 1’acide oxalique présente la
capacite de former le complexe Fe-oxalate d'une grande stabilité [14].

Le pH a été suivi au cours de la réaction, les résultats sont regroupés dans le tableau 1V.6. En
présence de 1 mM d’AOx, le pH naturel du milieu mesureé est de 2,8, cette valeur de pH semble
étre la plus favorable pour la dégradation du LN par le processus Acide/ OFN/ UV.

De nombreuses études ont rapporté lefficacité du complexe Fe(lll)-oxalate dans la

photooxidation des polluants organiques [30]-[36].

o
O
S~
(&)
§ —a— ACit
204 - —A— AMali
—
- - AMalo
0,2 - --0O--- ASucc
0 T T F H
0 50 100 150

temps (min)
Fig. IV. 28 : Dégradation du linuron par le systeme UV/OFN/Acide carboxylique.
[Linuron]= 4x10°M, [Acide]= 102 M, pH libre.
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Tableau V.6 : pH du milieu réactionnel lors de la dégradation du linuron par le systéme UV/OFN/Acide
carboxylique.

AOX ACit AMali AMalo ASucc
pH initial
(t=0 min) 2.8 3.8 3.8 3.9 4.2
pH final
(t= 180 min) 3 4.6 4.8 5.11 4.9

7. DEGRADATION DU LINURON PAR LE SYSTEME OFN/ AOx

L’acide oxalique a montré une grande efficacité dans la dégradation du linuron en présence de
I’OFN. Ainsi, dans les expériences ci-dessous uniquement l'acide oxalique a été utilisé pour la
photodégradation du linuron. Une estimation des valeurs des paramétres cinétiques a l'aide d'une
procédure d'optimisation a été effectuée. Les intermédiaires ont été identifiés par UHPLC/RH-
MS afin de mieux comprendre le mécanisme de dégradation.

7.1. Cinétique de dégradation du linuron dans les systemes OFN/AOx et OFN/AOx/ UV

La photodégradation du linuron a été suivie dans différents systémes (Fig. 1V.29 (a)). En absence
d’irradiation (systeme OFN/AOQOX), 42,2% de I’herbicide a été degradé au bout de 180 min. La
valeur de la constante de vitesse de pseudo-premier ordre (k) a été évaluée a 1,1x102 min* (R? =
0,98). L’irradiation de la solution de LN, contenant 1,0 g.L™* d’OFN et 10°M d'AOx, a montré
un pourcentage d'élimination de 96,4% au bout de 60 minutes seulement (99% a 90 minutes

d’irradiation). La constante de premier ordre (k) a été déterminée & 6x102 min (R? =0,99).

1 - SE-5
—~— UV/OFN
—@— Dark/OFN/ AOx
0.8 - —e— UV/OFN/AOXx | 38>
- - -CFell =
] &£
Lo,6 - 365 ¢
O o
[ )
S ©
20,4 - 2E5 §
— (S}
s
O
0,2 - - 1E-5
(a) o . 0E+0 (b)
0 50 100 150 200

temps (min)

Fig. 1V.29 : (a) Photodegradation du linuron (4x10° M) dans différents systemes a 365 nm, (b)
Concentration de Fe**dissous pour le systéme UV/OFN/AOx. [OFN]= 1 g.L™%, [AOx]= 103 M.
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Le Fe (II) dissous a été mesuré au cours de la réaction (figure 1VV.29 (b)). Les résultats indiquent
qu’il y a une forte génération de Fe(II) ce dernier provient de la photodissolution de I’oxyde de
fer. Les complexes Fe(lll) — oxalate produisent les espéces Fe* par la photo-réduction des
especes Fe®* dissoutes.

Au début du processus photochimique, la concentration de Fe?* augmente rapidement pour
atteindre un maximum du fait que les complexes Fe(lll) — oxalate peuvent étre facilement
photodissouts et réduits sous irradiation, les espéces Fe?* pourraient étre formés pendant cette
étape comme indiqué par les équations 1V.15 et 1V.19. Vers la fin du processus photochimique,
la formation des espéces Fe?* diminuent de maniére significative avec la diminution de l'acide
oxalique qui ménent graduellement & l'augmentation du pH et a la précipitation des espéces Fe3*
sous forme de Fe(OH)a.

L'addition d'acide oxalique améliore la dégradation du LN spécialement avec I’oxyde de fer. Au
cours de la réaction photochimique du complexe Fe (I11)-oxalate, les espéces Fe (1) et Fe(lll)
dissoutes ou adsorbées et les radicaux superoxydes et hydroperoxyles (O2"/ *OOH) sont les
intermédiaires clés formés au cours du processus, comme montré dans les équations (IV.13-
1V.18).

Le H2O> peut étre obtenu par la dismutation de O>"/"OOH (eq. IV.18 et 1V.19). Aprés que le
H20: a été formé, la réaction de Fenton classique peut avoir lieu avec les espéces Fe (1), les
produits de photo-réduction des espéces Fe (111), pour former les radicaux “OH, comme le montre
I'équation. (1V.21).

Iron oxide+ n HyC204 <> [= Fe(C204)n]*™" (IV.13)
[= Fe(C204)n]®¥ + hv — Fe(C204)% (or = Fe (C204)% ) + (C204) ©  (1V.14)
Fe'' (C200)n* ™+ hv — [Fe' (C208)my 2"+ (C204) ™ (IV.15)
(C20:) “— CO, + CO;” (IV.16)
COs + 0;—> CO; + 05 (IV.17)
07"+ H* — "OOH (IV.18)
0, +Fe* > Fe?+ 0, (IV.19)
07" 'OOH + nH* +Fe 2 — Fe 3+ H,0, (IV.20)
Fe 2+ H;0,— Fe 3"+ OH" + "'OH (IV.21)

7.2. Formation du peroxyde d’hydrogéne

Le peroxyde d’hydrogéne peut étre produit au cours du processus photochimique par la réaction

de Fe?* avec Oz = selon I’équation 1V.20. Les variations de la concentration de H202 ont été
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suivies par dosage au TiCls en fonction du temps, les résultats sont représentés sur la figure
1V.30.

En présence d'acide oxalique (1mM), le H202 a été détecté a une concentration maximale de
2,6x10* M. D’aprés la figure 1V.30, on peut confirmer que le peroxyde d’hydrogéne est un
intermédiaire important du fait qu’il est formé et consommé tout au long du processus de

dégradation du pesticide, d’ou la forme irréguliére de la courbe.
3,0E-4

2,5E-4 -

2,0E-4 -
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Fig. 1V.30 : Formation du H2O au cours du procédée OFN/AOx/ UV.

7.3. Effet du pH
De nombreux auteurs ont demontré que le pH initial de la solution est un facteur clé qui influe

sur la réaction photochimique du procédé UV/ Fe/AOx [35-37].

La figure 1V.31 représente I'effet du pH sur la photodegradation du LN a des valeurs de pH allant
de 2,0 a 9,0. Les expériences ont été réalisées avec 1,0 g L™ d’OFN en présence de LN
(4x10° M) avec une concentration initiale d'acide oxalique de 10°M.

Les essais ont montré que le pH de la solution affecte de maniére significative la cinétique de
photodégradation. La plus grande efficacité a été obtenue avec une valeur de pH égal a 3. La
valeur de Kk est déterminée a 6x102 min™. Les constantes de vitesse obtenue en fonction du pH
initial de la solution sont représentées sur la figure 1VV.32. L'augmentation et la diminution des
valeurs de pH entraineraient la diminution de l'efficacité de la photooxydation.

La présence d'acide oxalique influence de maniére significative la charge de la surface de
l'oxydes de fer et donne aux oxydes de fer une charge négative a un pH supérieur a 3, ce qui
affecte alors l'adsorption du LN.

Un faible pH est bénéfique pour l'adsorption du LN, en présence de I'acide oxalique et pourrait
conduire a une dégradation plus rapide du LN. En second lieu, l'oxyde de fer absorbe l'acide

oxalique pour former le complexe photoactif Fe (111)-oxalate qui contribue a la photodégradation
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du LN. En troisiéme lieu, le pH influe sur la production de H20.. Le faible pH favorise la
formation de H20- in situ, ce qui accélere la photodégradation du LN.

1

0,8

Linuron C/CO

0 50 100 150
t emps (min)

Fig. 1V.31 : Photodégradation du linuron (4x10° M) a différents pH sous irradiation UV.
[OFN]=1 g.L™%, [AOX]= 1073M.

k x102 (min)
w

0 . . . .
0 2 4 oH 6 8 10
Fig. V.32 : Constante cinétique de pseudo-premier ordre (k) en fonction du pH initial.
[LN]=4x10° M, [OFN]=1,0g L?, [AOX]=10° M.

7.4. Effet de la quantité d’oxyde de fer naturel sur la dégradation du linuron

L'influence de la dose d’OFN sur la cinétique de photodégradation du linuron en présence de
I'acide oxalique a été étudiée en utilisant différentes doses d’OFN variant de 0 - 2 g.L ™%, la dose
optimale est de 1,0 g. L (figure 1V.33). Au-dela de 1 g.L? d’OFN, l'agglomération des
particules a forte concentration diminuerait, la pénétration de la lumiere et les sites actifs de

surface accessible.
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Fig. 1V.33 : Photodégradation du linuron (4x10° M) a 365 nm en présence de différentes quantités
d’OFN. [AOX]= 10°M, pH=3.

7.5. Effet de 1a concentration de I’acide oxalique

Pour étudier I'effet de la concentration initiale en AOXx (Coaox) sur la photodégradation du LN, un
ensemble d'expériences a été réalisé avec différentes concentrations Coaox dans la gamme de
10* M - 102 M sous irradiation UVA avec une concentration de LN de 4x10°M et une dose de
1g9.L* d’OFN.

Les résultats représentés sur la figure 1V.34, montrent que la photodégradation du LN par le
systeme OFN/AOx/ UV, dépend fortement de la Coaox. En effet, la dégradation de I’herbicide a
augmenté de facon significative avec l'augmentation de Coaox. Par ailleurs, une concentration
excessive va occuper les sites d’adsorption a la surface de I’oxyde de fer et réagirait avec les
radicaux ‘OH compétitivement avec le LN. Un excés d’acide oxalique conduirait, d’un autre
coté, a la formation d'une importante quantité de Fe3*, ce qui entrainerait la réduction de la
formation de H20-, tel que décrit dans I'¢équation 1V.20.

Les taux de dégradation peuvent également étre influencés par le pH initial de la solution qui a
été fixée par la quantité d’acide oxalique introduite. A faible Coaox, le pH n'est pas favorable
pour ce systeme OFN/ AOx/ UV.

Le taux optimal a été obtenu & une Coaox égale a 1 mM, avec une valeur de k correspondante de
6x102 min?. Les données expérimentales ont été bien décrites par le modéle cinétique de
premier ordre et les constantes cinétiques (k) pour la photodégradation du LN sont énumérées
dans le tableau IV.6.
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Fig. 1V.34 : Photodégradation du linuron (4x10° M) dans différentes concentration d’4Ox.
[OFN]=1g.L

Tableau V.6 : Constantes cinétiques de pseudo- premier ordre (k) et les coefficients de corrélation (R?)

pour la photodégradation du linuron dans différentes concentration d'AOXx.

AOX (M) 0 10°° 5x10° 103 10°2
k (min %) 3x10* 7x10* 5,4x 102 6x107 6,7x107?
R? 0,9 0,92 0,99 0,98 0,99

7.6. Effet de la concentration du substrat (Modéle de Langmuir-Hinshelwood)

La figure 1V.35 représente la cinétique de dégradation du LN par le systeme OFN/AOx/ UV a
différentes concentrations initiales de LN. On peut voir que la dégradation efficace a été atteinte
sur toute la plage testée. La valeur de Kapp est passée de 9,7x102 mint a 3x102 min* avec
l'augmentation de la concentration initiale de LN de 10° M a 8x10° M.

La faible valeur de k obtenue a forte concentration de LN peut étre expliquée par la nécessité
d’avantage de radicaux ‘OH pour la dégradation de I’herbicide et ses intermédiaires. Le
rendement des radicaux ‘OH serait similaire dans les mémes conditions de concentration d’OFN
et d’AOx. Il est a noter que l'effet de la concentration initiale de contaminants sur les taux de
dégradation est non seulement fonction des conditions expérimentales spécifiques, mais aussi
fortement des propriétés physico-chimiques du contaminant. Pour le LN, la photodégradation est
d'abord rapide, mais diminue progressivement. Les vitesses de disparition initiales sont
déterminées pour toutes les concentrations de LN et sont représentés en fonction de la

concentration a I'équilibre (Ce) (Figure 1V.36).
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Fig. IV.35 : Cinétique de dégradation du linuron a différentes concentrations.
[OFN] = 1.0 g.L'5,[AOX]= 1 mM, T° = 20+ 1°C.

La figure 1V.36 montre que la vitesse initiale de disparition (vo) de I’herbicide augmente en
fonction de la concentration a I’équilibre (C¢) avant d’atteindre un plateau. Jusqu’a une
concentration de 2x10° M, la vitesse initiale de disparition (vo) est proportionnel a la
concentration de I’herbicide selon 1’équation Vo = kxKxCe. La valeur obtenue de kK du LN est de
0.043 min. Dans ces conditions, le modéle Langmuir-Hinshelwood peut étre appliqué selon
I’eq. I. 41. La constante de vitesse et la constante d’adsorption obtenues sous UV et les
constantes d’adsorption de Langmuir obtenues a 1’obscurité sont résumées dans le tableau 1V.6.
Les constantes représentées sur tableau IV.6 montre que les phénoménes d’adsorption a

I’obscurité et sous irradiation UV sont différents.

1,4

1,2
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O T T T
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Fig. 1V.36 : Evolution de la vitesse initiale de disparition (vo) du linuron en fonction de la concentration

a I'équilibre (Cy).
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Tableau 1V.6: Valeurs des constantes de Langmuir et Langmuir -Hinshelwood a 1’obscurité et sous
irradiations UV.

Obscurité uv

Qmax (Mg.g™) Kads (L.mmol™) Kk (umol.L ™ .min™) K (L.mmol™)

3,99 6,61 3,25 0.0132

7.7. Effet de ’isopropanol

Afin de confirmer la dégradation du LN par les radicaux "OH, 2,0% d'isopropanol a été ajouté a
une suspension de OFN/LN/AOx (1g.L?, 4x10° M, 10 M) sous irradiation polychromatique

365 nm. L'isopropanol a été utilisé en tant que piége a radicaux hydroxyle.

Les résultats sur la figure 1V.37 ont montré que la photodégradation du linuron était totalement
inhibée par rapport a la photodégradation en I'absence d'isopropanol, ce qui confirme que les
radicaux "OH sont I’espéce responsable de la photodégradation du LN.

1 \\’_’\‘,"\-\—-
0,8 -
50,6 - —&o— UV/OFN/AOX
)
g —=— UV/OFN/Oxalate+2% Isopropanol
504 -
£
)
0,2 -
O T T f
0 50 100 150 200

temps (min)
Fig. 1V.37 : Effet de I’isopropanol sur la dégradation du linuron en présence d’'OFN (1 g.L™%)

et d’AOx (1 mM). [LN]= 4x10° M
7.8. Minéralisation du linuron (DCO)

La demande chimique en oxygéne (DCO) de la solution de LN a été déterminée pendant la
dégradation de [I’herbicide par le procédé UV/OFN/AOx. Les variations du taux de

minéralisation en fonction du temps d’irradiation sont représentées sur la figure 1V.38.

Bien que la dégradation du linuron a été obtenue au bout de 60 minutes d’irradiation, sa
minéralisation totale s’avére trés lente. Le pourcentage de minéralisation est de 75,3 % aprés 8
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heures de traitement. Ce procédé est efficace pour la dépollution des eaux contaminées par les
pesticides chlorophénylurées.
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Fig. 1V.38 : Minéralisation du Linuron pendant le traitement par le procédé UV/OFN/AOx
en termes de DCO.

7.9. Photodégradation du linuron en présence d’OFN et d’AOx sous irradiation solaire

Afin de tester l'efficacité de I'élimination du LN dans des conditions environnementales, une
étude cinétique de photodégradation en milieu naturel a été réalisee. La figure V.39 montre les
cinétiques de dégradation du LN (4x10° M) avec les procédés OFN/ AOx/ lumiére solaire
naturelle. Le systéme s’est avéré efficace. La constante de vitesse de premier ordre est
déterminée a 10 (R? = 0,99). Le rayonnement solaire peut remplacer avec succes l'irradiation

artificielle pour la dégradation des herbicides contenus dans les systemes aqueux.

Linuron C/CO
o
D

o
[N}

0 ¢

0 20 40 60 80
temps (min)

Fig. 1V.39 : Dégradation du linuron par UV/OFN/AOx sous irradiations solaires. [Linuron]o= 4x10°
M; [OFN] =1 g.L?; [AOX] =1 Mm.
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7.10. Etude analytique

Les photoproduits formés dans les premiéres étapes du processus d'oxydation du linuron par le
procédé OFN/AOx/ UV en solution aqueuse a 30 minutes d’irradiation ont été identifiés par
UPLC-HR/MS, aprés extraction a 1’éther diéthylique.

Le chromatogramme UPLC est représenté sur la figure 1V.40. Les structures des sous-produits
identifiés sont resumées dans le tableau 1V.7. Outre le composé de départ (Linuron) six
photoproduits ont été identifiés par leur masse moléculaire et par comparaison avec la base des

données.

Comme indiqué précédemment, la distribution isotopique caractéristique de la présence d'atomes
de chlore dans une molécule (CI?® et CI¥"), nous laisse confirmer le nombre d’atomes dans toutes
les structures déterminées (par exemple, trois pics avec I'abondance isotopique 100%, 66% et

10,6%). Par ailleurs, aucune recombinaison entre les sous-produits formés n’a été observée.

4,0E+9
3,5E+9 -
3,0E+9 -
2,5E+9 -

2,0E+9 -

Intensity

1,5E+9 -
1,0E+9 -

5,0E+8 - B N A L

0,0E+O T T T T T

6 7 8 9 10 11
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Fig. V. 40 : Chromatogramme UHPLC en mode gradient a 30 min d’irradiation.
[LN]=4 x10° M, [OFN]=1gL? [AOx]=10°M
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Tableau 1V.7. Principaux produits d'échantillons de dégradation du linuron par AOX/OFN/UV analysés

par UHPLC-HR/MS.

Product n® Temps de rétention (min)  Masse molec. Nombre de Structure du photoproduit
(m/z) Cl
LP1 8.03 231.053 1 ?Hs
NH _N
ISR e
o}
Cl
LP2 8.55 231.053 1 ou .
. : C|3H3
NH _N
\”/ OCH,
o]
HO
cl
LP3 8.86 204.99 2 /Q/NHTNHZ
e}
Cl
Cl
LP4 9.4 219.009 2 <|3H3
NH _N
/@/ | \H
o]
Cl
cl
LP5 10.20 265.010 2 oH ?H3
NH _N
N~ ocH,
LP6 10.33 265.010 2 |cl
cl
cl
Linuron 10.84 249.01 2 ?Hg
NH _N
IS e
o}
of
Cl

Les produits LP1 et LP2 montrent les mémes spectres de masse a différents temps de rétention,

la méme chose a été observée pour les composés LP5 et LP6.

En interprétant les spectres de masse, les composeés LP1/ LP2 : 3-(4-chloro-hydroxyphenyl)-1-

methoxy-1-méthylurée, et les composés LP5/LP6: 3-(3,4-dichloro-hydroxyphenyl)-1-methoxy-1-

méthylurée, ont été identifiés comme des produits formés par ’attaque de OH * sur le cycle

aromatique avec et sans déchloration, respectivement.

138



CHAPITRE 1V : Photodégradation du linuron en présence de I°oxyde de fer naturel

Le composé LP4: 1-(3,4-dichlorophenyl)-3-méthylurée a été identifiée comme étant le produit
formé par demethoxylation, l'attaque de “OH au groupement oxométhyle du linuron.

Enfin, le composé LP3: 1-(3,4-dichlorophenyl)urée, semble étre le produit formé par
déméthylation une fois que le groupement oxométhyle avait été éliminé. Ce procéde de
déméthylation a été proposé précédemment (eq. IV. 12) [26].

Les résultats sont compatibles avec 1’étude précédente du systeme OFN/ H20./ UV. En revanche,
pour le systeme OFN/ H202/ UV une voie supplémentaire a été observée en détectant un produit
de premiere attaque de "OH du groupement méthyle. Ces résultats ne sont pas en accord avec
I’hypothése de Katsumata et al. [21] et Tahmasseb et al. [25] qui suggeérent que la premiere
attaque de "OH se produit sur le groupement oxométhyle de Linuron.

Par ailleurs, le produit intermédiaire de la réaction de deméthylation (R-CHO), le 3,4-
dichloroaniline et 3,4-dichlorophényl isocyanate n’ont pas été détecté dans ce systeme. Ces
derniers ont été proposes par Maria José Farré et al. comme principaux intermédiaires de la

dégradation du LN par le procédé de Fenton [27].

En plus de ces six composés, d'autres produits de dégradation peuvent exister dans le systeme.
Cependant, ils ne sont pas détectés en raison de la forte polarité de la colonne et les faibles

concentrations utilisées.

Comparé aux préceédentes études, les voies impliquées dans la dégradation des phénylurées
montrent de grandes similitudes, impliquant principalement la succession de N-déméthylation du
N-méthylurée-substitués, et la N-deméthylation et la N-déméthoxylation du N-méthoxy- N-
méthylurée, qui se produisent par lintermédiaire d'un groupement hydroxyméthyle et

éventuellement des intermédiaires N-formyle [28].

La déméthoxylation est plus rapide que la déméthylation et les intermédiaires sont plus difficiles
a isoler [28]. L hydroxylation des noyaux aromatiques et des chaines latérales aliphatiques de
ces anneaux peut se produire simultanément avec les réactions de déméthylation/

déméthoxylation pour donner une variété de produits.

Suite aux étapes de N-désalkylation, les sous-produits sont hydrolysées en d’autres sous-
produits a base d'aniline qui peuvent étre ensuite dégradé [38]. Dans les milieux aquatiques, la
voie de dégradation générale de l'aniline implique la désamination oxydante pour donner du

catéchol, qui peut encore étre dégradé par différentes voies de clivage du cycle [39].
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Sur la base des produits intermediaires et les résultats des recherches précédentes, les voies de
dégradation du LN par le systeme OFN/AOx/ UV sont proposées dans le schéma I1V.3.
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Schéma IV. 3 : Voies de dégradation du 3- [3,4- (dichlorophényl) -1-méthoxy-1-méthylurée] (Linuron)
par le procédé photocatalytiqgue UV/OFN/Oxalate.

7.11. Influence des anions inorganiques sur le systeme UV/OFN/AOXx

Les anions inorganiques, tels que les chlorures CI, les bicarbonates HCOs™ et les carbonates
COs%, sont des espéces trés présentes dans les eaux souterraines, et contribuent d’une fagon
significative a 1’alcalinité des eaux.

Pour étudier l'effet de certains sels inorganiques qui sont les plus susceptibles de se retrouver
dans les eaux naturelles, de I’hydrogénocarbonate de sodium et du chlorure de sodium ont éte
ajoutés a des concentrations différentes dans la solution initiale et les constantes de vitesse de

premier ordre correspondant ont été mesurées.
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Dans nos expériences, le pH du milieu n’a pas été ajusté. Les variations du pH au cours de la
réaction sont indiquées dans le tableau IV.8.

Tableau V.8 : Variations du pH au cours du traitement par le systeme OFN/AOx/ UV:
LN (4x10°M) ; OFN (1 g L% ; AOx (10°M).

C (mol L™ pH initial pH final
0 3,0 31
NaCl 10° 35 6,1
107 3,7 6,3
0 3,0 31
NaHCOs 107 3,4 6,4
10 3,6 6,5

7.11.1. lons hydrogénocarbonate

L'influence de la présence d’ions HCOz™ sur la cinétique de dégradation est représentée sur la
figure 1V.41. Dans les eaux naturelles (pH 6,5-8,5), les ions hydrogénocarbonates sont plus
présents que les ions carbonate (pKa HCOs/ CO3%= 10.2), leur concentration dépasse rarement
0,05 mol L [40].

A une concentration de 10° mol L™, on remarque une inhibition de la réaction. Le taux
d’abattement est de 16,2% au bout 3 heures d’irradiation. Cette inhibition peut provenir de
laugmentation du pH au cours de la réaction. Auparavant, cet effet a été attribué a la

concurrence d'adsorption, et au piégeage de radicaux hydroxyle selon I’équation 1V.22 [41] :
HCO3+'0OH — COs"+H20 k =8.5x10° L molts™t (IV.22)

Les hydrogénocarbonates piégent 50 fois moins de radicaux hydroxyle que les ions carbonates.
CO3 %+ "OH — CO3 + OH~ k=3.9x10% L molts™t (IvV.23)

Aux valeurs de pH de 3,4 et 3,6 les especes prédominantes sont CO2 ou H2CO3 et a pH 6,5 les

especes prédominantes sont les bicarbonates selon les egs. 1V.24/25 :

H,COs + Ho0 <> HCOs+ H3O* pKal = 6,39 (IV.24)
HCOs+ Hz0 <> COs> + H30* pKa2 = 10,37 (IV.25)
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Fig. IV.41 : Effet des ions hydrogénocarbonates sur la dégradation du linuron par UV/OFN/AOX.
[Linuron]= 4x10°M, [OFN]=1 g.L%, [AOx]= 10° mol L™,

La présence de carbone minéral (HCO3/COs?) est connue comme ayant un effet inhibiteur sur

I’efficacité de dégradation des composés organiques. Les travaux de Daneshvar et al. (2007),
montrent que la présence de sels minéraux (NaCl, NaHCOz, Na,COz) diminue la vitesse de
dégradation du nitro-4 phénol [42]. Kochany et al. (1992) ont étudié la photodégradation de

bromoxynil cyanure 3,5-dibromo-4-hydroxyphényl (A > 300 nm) dans une solution aqueuse en

présence d'ions carbonates et bicarbonates. Un effet d’inhibition a également été observé [43].

7.11.2. lons Chlorure

La figure 1V.42 montre les cinétiques de dégradation du LN en fonction du temps avec

différentes concentration en ions chlorure ajoutés sous forme de chlorure de sodium dans la

solution initiale.

Linuron C/C,

—e— [Cl-]=0M
—o— [Cl-]= 0.1 mM

- A--[CH= 1mM

100
Temps (min)

Fig. 1V.42 : Effet des ions chlorure sur la dégradation du linuron par UV/OFN/AOX.[Linuron]= 4x10°

5M, [OFN]= 1 g.L%, [AOX]= 10° mol L.
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Un ralentissement de la cinétique de disparition du LN est observé. Dans nos expériences, le pH
final était de 6,1, a savoir inférieur au pHpzc (8,3) de ’OFN.

En effet, de nombreuses études ont trouvé que les chlorures inhibent a la fois I'adsorption et la
photodégradation a pH <pHpzc, lorsque la surface du catalyseur est chargée positivement [44],
[45]. Daneshvar et al. (2007) mentionnent que I’ajout d’ion CI" conduit a une légere diminution
de la vitesse de 1’abattement du nitro-4 phénol [42].

Une explication possible est que les anions chlorure, comme d'autres halogénures, sont connus
pour piéger les trous photogénérés [46]. Comme le radical hydroxyle, les radicaux CI* sont des
oxydants forts (E° (CI'/ CI") = 2, 41 V) et peuvent réagir par transfert d’électron, arrachement
d’un atome d’hydrogéne ou addition/ élimination sur une double liaison [47]. Cependant ils ont
un potentiel d’oxydation inférieur a celui des radicaux hydroxyle (E° (OH/H20) = 2,80 V), d’ou
I’effet de ralentissement observé [48], [49].

Les radicaux de chlore peuvent également former des complexe avec les ions Fe?* / Fe3* en
réduisant ainsi la concentration des ions de fer libres dans la solution qui sont nécessaires pour le
mécanisme de Fenton. Les réactions additionnelles en présence des anions chlorures dans les

réactions de Fenton sont décrites ci-dessous [48], [50], [51] :

Fe?*+ CI- > FeCl* (IV.26)
Fe3* + CI > FeCI?* (IV.27)
Fe3* + 2CI <> FeClp * (IV.28)
FeCI?*— Fe?* +Cl- (IV.29)
FeCl, * — Fe?*+ Cly™ (IV.30)
Fe?*+ CI'— Fe®* + CI- (IV.31)
Fe?*+ Cl';— FeC?* + CI (IV.32)
Cl-+ HO" — [CIOH] - (IV.33)
[CIOH]" - + H* — [HCIOH]’ (IV.34)
[HCIOH]" — Cl + H,0 (IV.35)
CI' + H,02 — HOy' + CI- + H* (IV.36)
Cl" + H20; — HOZ" + 2CI- + H* (IV.37)
Cl- + HO + H*— CI' + H,0 (IV.38)
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CONCLUSION

Dans cette étude, un oxyde de fer naturel a été utilisé comme catalyseur hétérogene et ses
performances pour la dégradation d'un herbicide de la famille des phénylurées ont été étudiés.
Les résultats permettent de conclure que :

- Un faible pourcentage de dégradation du LN a été obtenu en présence de ’OFN a pH
libre ou acide, expliqué par les répulsions entre le LN et les particules du catalyseur.

- L’activation du systeme OFN/UV par le peroxyde d’hydrogéne (photo-like-Fenton),
réduit efficacement la concentration de I’herbicide des milieux aquatiques. L'efficacité de la
dégradation finale suivie par DCO était de 80% au bout de 9 heures de traitement.

- Les concentrations optimales de peroxyde d'hydrogéne et d’OFN sont de 1 mM et
0,25 g.L?, respectivement. La valeur de pH optimale est de I'ordre de 3.

- L’accélération de la dégradation du linuron en présence de I’OFN et des différents acides
est de I’ordre suivant : Oxalique > Succinique> Citrique > Malonique > Malique.

- L’acide oxalique est I’acide carboxylique le plus efficace pour la photodegradation du LN
et aussi pour la dissolution du fer de 1’oxyde de fer naturel.

- Le processus photochimique en présence d'oxyde de fer et d'oxalate génere des especes
Fe?* et des radicaux oxydants *OH.

- La photodégradation dépend fortement du pH. La concentration de 1’acide oxalique est
également un facteur critique qui affecte la dégradation du LN.

- Les expériences en présence de lumiere solaire démontrent que le traitement
photocatalytique est efficace pour la purification de I'eau contaminée par le linuron.

- La bonne dégradation de I’herbicide par les procédés photocatalytiques H.O2/OFN/ UV
et OFN/AOx/ UV est attribuée a la génération des radicaux HO® hautement oxydants pendant la
réaction.

- La formation de H20- a été mise en évidence au cours du traitement par OFN/AOx/ UV.

- Les ions chlorures ralentissent la dégradation du LN alors que la présence des
hydrogénocarbonates a un effet inhibiteur sur celle-ci.

- Un taux de minéralisation de l'ordre de 75,3 % a été obtenu au bout de 7 heures
d’irradiation dans le systéme OFN/AOx/UV365nm.

- Les principaux produits de dégradation par les procédées photo-like-Fenton hétérogene
impliquant le peroxyde d’hydrogéene et/ou I’acide oxalique ont été identifies par UPLC/MC. Les
voies de dégradation du linuron ont été proposées sur la base des sous-produits identifiés dans le

cadre d'un ensemble de données et des conditions de réaction.
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- Le mécanisme de dégradation impliquerait principalement 1’hydroxylation du cycle
aromatique avec ou sans déchloration simultanée, la N-déméthylation du N-méthylurée-
substitués et la N-déméthoxylation du N-methoxy- N-méthylurée, qui se produisent par
I'intermeédiaire d'un groupement hydroxyméthyle et éventuellement des intermédiaires N-
formyle.

Ces reésultats indiquent que I’oxyde de fer naturel peut étre utilisé efficacement dans le

traitement des eaux usées.
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INTRODUCTION

Au cours des derniéres années, un intérét croissant a été accordé a la recherche sur les semi-
conducteurs photocatalyseurs en raison de leur large application pour la protection de
I’environnement [1]-[3]. En particulier, les semi-conducteurs actifs en lumiere visible. Le
développement de ces semiconducteurs a attiré une grande attention du point de vue de
I'utilisation de I'énergie solaire [2]-[5].

Des études ont montré I’importance du contr6le de la morphologie grace a I’existence d’un
gradient de potentiel électrique en surface a travers le cristal lorsqu'il ya deux ou plusieurs faces
de structures distinctes exposées a la solution [6]. En effet, les propriétés physiques et
catalytiques des particules peuvent varier avec la variation de leurs tailles, leurs morphologies
et leurs cristallinités. En raison de leur stabilité chimique dans les conditions ambiantes et leur
non toxicite, les nanoparticules (NPs) d’oxyde de fer sont considérées comme des matériaux

avantageux pour la photocatalyse héterogéne.

Vu I’importance de la morphologie et de la taille des NPs et pour I'ameélioration de leurs
performances, nous nous sommes intéresses dans ce chapitre a la synthese de NPs d’oxyde de
fer alpha (o-Fe20s) par la méthode sol-gel. Les résultats de la synthese ainsi que les
caractéristiques physico-chimiques des particules synthétisées ont été présentées. L’activité
photocatalytique des NPs a-Fe;Oz a éte évaluée et comparée aux résultats trouvés avec 1’oxyde
de fer naturel dans I’application a la dépollution des ecaux contaminées par 1’herbicide

chlorophénylurée linuron.
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1. SYNTHESE DE NANOPARTICULES a-Fe2O3 PAR SOL-GEL

La méthode sol-gel est une voie de chimie douce permettant 1’élaboration d’une grande variété
d’oxydes sous différentes formes (couche mince, poudre, fibre). Elle implique la transition d’ un
systéme de 1’état liquide (« sol ») a I’état solide (« gel »). L’état liquide peut étre constitué
d’entités moléculaires ou de particules colloidales généralement obtenues a partir de sels
métalliques ou de composés organométalliques. La transformation de 1’état liquide a 1’état
solide se fait par des réactions chimiques d’hydrolyse, de condensation et de polymérisation a
basse température. Le solide obtenu est un réseau tridimensionnel & viscosité infinie appelé gel.

Le gel humide est généralement séché et parfois traité thermiquement.

Pour notre travail, I’oxyde de fer alpha a été synthétisé par le procédé Sol-gel suivant la
meéthode Péchini. L’acide citrique a été utilisé comme agent chélateur (figure V.1). Pour cela,
2,02 g de nitrate de fer (Fe(NO3)3-9H.0, 2,55¢ d’acide citrique et 1,3 g de polyéthyléne glycol
200 (PEG200) ont éte introduits dans un volume de 50 ml (H2O/Et-OH ; 60/40). Une couleur
jaunatre apparait progressivement apres agitation magnetique. Apres évaporation des solvants a
80 °C, la résine formée est séchée pendant 12 heures. Le gel polymérique formé apres séchage
complet de la solution est traité thermiquement a 450°C pendant 4 heures afin d’éliminer les

composes organiques et permettre la cristallisation de ’oxyde de fer alpha (o-Fe203).

— H20 —

3+ -
Fe(NOs)s.9Hz0 q Fe** (aq)+ 3NOs™ (aq) i
- - (Agent chélateur)
9
" C OH
[ —» Fed*
P : 0 CH, O
Chélation  ¢~° P A
0 CH, © 4 auno, HO'™CH; ™ £ CH; Ok
€y C €
HO™"~CH,~ | ~CH; “OH
OH
HO—CH P
Polyol 2 CHz oH Estérification
0 0 Traitement
[} —»Fe?* || —» Fe?* thermi
- = ermique
“F— Lazl) 9 Oxyde de fer
. 0 CH, O 0 |H1 O Fes Fe;0;
f C—0-CHs CHs 00— C _c____ L
0 C~cn,~C~cny 2 M0 Coey —C~cns"om
OH OH

Polymérisation par poly estérification

Fig. V.1 : Procédure utilisée pour la synthése de nanoparticules o Fe;Os.
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2. CARACTERISATION

2.1. Microscopie électronique a balayage (MEB)

L’image MEB de la poudre synthétisée par sol gel est présentée sur la figure VV.2. On observe
des particules sphériques sous forme d’agglomérat de taille inferieure @ 100 nm. Cette masse de
particules est probablement liée a la décomposition de la résine polymérique.

Dans le procédé de Pechini, il est préférable d'utiliser un polymére de poids moléculaire
important et d’effectuer un traitement thermique a haute température pour permettre la
cristallisation des matériaux, I’élimination de substances organiques et 1’obtention de particules
de taille nanométrique. Dans notre étude une température de recuit de 450°C et un PEG de type
PEG 200 ont été suffisant pour une synthése de NPs d’oxyde de fer alpha avec succes.

— 100nm JEOL-DAC 2/13/2014
10.0kV SEI SEM WD 9.2mm 12:31:05

Fig. V.2: Image MEB des nanoparticules o Fe,O3 sol-gel.
2.2.  Analyse DRX

Les difractogrammes de rayons X de la poudre synthétisée traitée thermiquement a 380°C et
450 °C sont représentes sur la figure V.3.

Les pics observés sur les angles : 24.2, 33.2, 35.8, 40.8,43.7, 49.7, 54.3, 57.6, 62.7, 64.3, 69.5,
71.8 et 75.6° sont attribués aux plans cristallographiques (012), (104), (110), (113), (202),
(024), (116), (018), (214), (300), (208), (119) et (220) de la structure rhomboédrique de la
phase cristalline o-Fe>Os. Les parametres de maille calculés des deux poudres sont égales a :
a="5,034 A et c = 13,757 A. Ces valeurs sont proches des valeurs théoriques (a = 5,035 A et ¢
= 13,745 A, JCPDS ID: 066433). La netteté et I'intensité des pics de diffraction indiquent une

bonne cristallinité du produit. La moyenne des tailles des cristallites calculée par la formule de
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Scherrer pour le pic le plus intense (104), est de I’ordre de 47.7 nm et 49.0 nm pour les

échantillons traités a 380 °C et a 450 °C respectivement.

N I8 ®N I © o I9 @ o
8 o - - O N -+ 10 O+
e dd dd 2 Zde de ddd

Intensité Relative (u.a.)

10 15 20 25 30 35 40 45 50 55 60 65 70 75 80
2 Theta (degree)

Fig. V.3 : Spectres DRX des nanoparticules o Fe,Os traitée a 380 et 450 °C.

2.3.  Spectroscopie Raman

Les résultats de 1’analyse Raman de la poudre recuite a 380 °C et 450 °C sont représentés sur la
figure V.4. Les résultats montrent la présence de toutes les bandes Raman actives
caractéristiques de la structure cristalline de I’hématite. Les modes optiques Aig (224, 495) et Eq4
(245, 290, 301, 408) avec une bande additionnelle & 608 cm™ attribué a la vibration optique
longitudinale interdite (LO) Eu [7] ont été observes.

L’échantillon traité a 380°C présente des pics larges moins intenses comparé a celui traité a
450°C. Un décalage de I’ordre de 8 cm™ est également observé.

Les résultats confirment que le traitement a 450°C a un meilleur effet sur la formation des

cristaux d’oxyde de fer. Aucun signal de polymorphe d'oxyde de fer n’a été observe.
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Fig. V.4: Spectres Raman des nanoparticules a Fe,Os traitée a 380 et 450 °C.

2.4.  Spectroscopie UV-visible

Les spectres de réflectance UV-visible des échantillons séchés a 380°C et 450 °C sont
représentes sur la figure V.5. Une légeére hausse du taux d’absorption du rayonnement visible
de I’échantillon traité a 450°C est observée. La figure V.6 représente les spectres (ahv)? en
fonction de /v (eV). Le gap direct optique a été calculé suivant 1’équation de Tauc et de
kabulka munk [8]. L’énergic Egap calculée a partir de la tangente est égale a 2.22 eV et 2.25 eV

pour les échantillons traités a 380 °C et 450°C respectivement.

40

| —450°C (@)
35] ——380°C

—~

< 304

%

25+
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Fig. V.5: Spectres UV-visible des poudres a Fe;0s synthétisées par Sol Gel
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Fig. V.6 : Calcul des gaps directs des poudres a Fe,O3 synthétisées par Sol Gel.

2.5.  Calcul de la surface spécifique (BET)
L’analyse BET de la poudre synthétisee par la méthode sol-gel est représentée sur la figure V.7.
La surface spécifique est de ’ordre de 20 m?/g. Bien que la taille des particules soit de 1’échelle
du nanometre, la surface spécifique est relativement faible. Ces résultats sont dus a la structure

assemblée ou en forme d’agrégation (Image MEB).

0,07 - n

0101 1 N 1 N 1 N 1 v 1 v 1
0,05 0,10 0,15 0,20 0,25 0,30
Pression Relative (p/pg)

Fig. V.7 : Courbe BET de la poudre a-Fe;0s synthétisée par la méthode sol-gel.
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3. ETUDE THERMIQUE DU SYSTEME LINURON/ a-Fe;O3: ADSORPTION

Dans la littérature, les procédés photocatalytiques intégrent une étape d’adsorption, dans
I’obscurité, durant laquelle le composé cible est transféré depuis la matrice jusqu’au
photocatalyseur pour s’y adsorber. Aprés un certain temps, 1’équilibre d’adsorption est atteint et
la concentration en composé a dégrader n’évolue plus tant que la réaction photocatalytique ne

démarre pas (mise en route du rayonnement UV).

Le principe est legerement différent dans notre cas en particulier ici, dans le cas des
échantillons avec des NPs de synthese. En effet, on a pu remarquer qu’une assez forte
diminution de [LN] avait lieu durant les premieres minutes d’adsorption sans pour autant
atteindre un équilibre. Une désorption plus lente est observée en particulier pour les faibles
concentrations en NPs.

Il apparait sur la figure V.8, qu’au bout d’une heure d’agitation, environ 15 % de la
masse de LN présente initialement dans la solution s’adsorbe pour les quantités allant de 0,4 —
1 g L. Nous avons donc fixé le temps de contact (adsorption) a 30 min, ce temps est suffisant
pour I’étape de diffusion primaire lors de laquelle une couche se forme rapidement a la surface
du support photocatalytique.

Q
50,8 . --4--[NPs]=0,1g/L
§ —&— [NPs]=0,4 g/L
=}
£0,7 - —e— [NPs]=0,8g/L
- - -[NPs]=1g/L
0,6 -
0,5 T T T T T
0 10 20 40 50 60

temp3so(min)

Fig. V.8 : Adsorption du linuron (4x 10 M) sur des NPs d’oxyde de fer alpha a différentes

concentrations.
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4. TEST DE L’ACTIVITE PHOTOCATALYTIQUE DES NPs a Fe203

4.1. Deégradation du linuron en présence de nanoparticules a-Fe;O3 & 365 nm

Apres agitation a I’obscurité, I’irradiation UV (365 nm) est suivie pendant 240 minutes. Les
taux de dégradation du LN en présence de NPs d’hématite a différentes concentrations, sont

alors mesurés et reportes en fonction du temps sur la figure V.9.
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Fig. V.9 : Cinétique de dégradation du linuron (4x 10° M) sur les NPs a-Fe,0s a différentes

concentrations a 365 nm.

Les résultats indiquent que le pourcentage d’abattement du LN a 365 nm par le systeme
a-Fe203/UV est relativement faible. Le taux de dégradation est de seulement 21,09 %, 23,06%,
20,74 % et 13,78 % au bout de 3 heures d’irradiation en présence de 0,4 g L, 0,6 gL?,0,8 gL
et 1 g L respectivement. La quantité de Fe?* formée lors de ces réactions est négligeable (de
’ordre de 10° M).

Il ressort de ces cinétiques que la photodégradation du polluant étudié a 365 nm est un
processus trés lent. Le faible pourcentage d’adsorption de 1’herbicide & la surface de I'oxyde de
fer a entravé l'action efficace des pairs électron-trou générees sous irradiation. Par ailleurs, le
spectre d’absorption UV-visible des NPs d’oxyde de fer montre la faible absorption du

matériau a cette longueur d’onde.

Puisque il n y’a pas de variation importante de I’efficacité du systéeme Fe.Os/UV pour les

valeurs allant de 0,4 g L2 20,8 g L, nous avons choisi 0.4 g.L ™ pour la suite des essais.
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4.2. Dégradation du linuron en présence de nanoparticules a-Fe,O3 sous irradiation solaire

Afin de tester la réactivité photochimique des nanoparticules d’hématite synthétisées au
laboratoire dans les conditions environnementales, une étude cinétique du processus Fe>Os/UV

en milieu naturel a été réalisée.

La figure V.10 montre les cinétiques de dégradation du LN avec le procédé a-Fe-O3 /UVsolaire
oU le mélange de LN, NPs (4x10° M, 0,4 g L) a été exposé au rayonnement solaire naturel
pendant le mois de septembre. L’intensité moyenne du rayonnement solaire mesurée au cours
de la réaction est de 0,98 W.cm™,

L'utilisation de I'irradiation solaire dans les processus de traitement est particulierement
avantageuse car elle permet de réduire les codts de I'énergie, en particulier dans un pays comme

I’ Algérie, ou une haute incidence solaire est abondante et qui est mal exploitée jusqu'a présent.
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Fig. V.10 : Cinétique de dégradation du linuron (4x 10° M) sur des NPs a-Fe;O3 (0,4 g L™) sous

irradiation solaire naturelle.

Les résultats montrent une accélération de la vitesse de réaction comparée a celle obtenue sous
irradiation artificielle. La constante de vitesse de pseudo premier ordre est de 1,6x 102 M* st

(R2=0,98) avec un taux de dégradation de 37% au bout de 180 minutes.

Les NPs utilisées peuvent étre facilement recyclées par sédimentation ou a faible vitesse de
centrifugation, suivie d'un lavage avec de I'éthanol a plusieurs reprises et un séchage a 60°C. Il

a été rapporté [2], que des NPs de a-Fe-Oz ne montraient pas de perte significative d'activité
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photocatalytique apres cing cycles de dégradation, ce qui confirme la stabilité de la structure du

catalyseur a-Fe,Oz méme en ayant une taille de particules nanométriques.
4.3. Effet du pH sur I’activité photocatalytique des nanoparticules

Nous avons entrepris une étude sur I'influence du pH sur le déroulement de la réaction
photochimique dans le but d’optimiser le rendement de la dégradation de I’herbicide en

présence de NPs d’oxyde de fer.

Les mélanges LN/ NPs (4x10° M/ 0,4 g L) apH = 3,0, pH= 6,5 et pH = 11,1 ont été irradiés a
365 nm. Les résultats obtenus sont représentés sur la figure V.11.

On constate qu’une diminution du pH accélére d’une maniere modérée la disparition du LN.
Les taux de dégradation enregistrés sont de 28,19%, 22,56% et 14,68% a pH acide, neutre et basique

respectivement au bout de 240 minutes d’irradiation.
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Fig. V.11 : Effet du pH du milieu sur la cinétique de dégradation du linuron (4x 10° M) en présence de
NPs a-Fe,03 (0,4 g L) a 365 nm.

Les résultats obtenus confirment la faible activité photocatalytique des NPs d’oxyde fer dans la
dégradation du LN a 365 nm. La variation du pH du milieu n’a pas d’effet considérable sur
’efficacité du systéme. Le processus reste long aux différents pH de la solution. Le faible taux
de dégradation peut étre dii a la faible surface spécifique du catalyseur (20 m2 g*) ainsi qu’aux
répulsions particules— substrat, d’ou le faible taux d’adsorption de I’herbicide a la surface de
l'oxyde de fer, cette étape est cruciale pour I’action efficace du systeme photocatalytique. Et

comme expliqué précédemment, 1’oxyde de fer montre une faible absorption de la lumiere dans

161



CHAPITRE V: Photocatalyse en présence de nanoparticules d’oxyde de fer a-Fe,O3z (NPs)

le domaine d’irradiation (300 nm < A < 450 nm). Ceci nous amene a procéder a une activation
de ce systeme.

4.4, Activation du systéme a-Fe,Os/ UV

4.4.1. Ajout du peroxyde d’hydrogéne

Inspiré par l'effet Like-Fenton dans les systemes photocatalytiques précédents, nous avons
vérifié l'effet du peroxyde d’hydrogeéne sur le comportement photocatalytique des NPs
a-Fe20s. En effet, il est difficile de prédire la réactivité d’un composé lors de la dégradation par

photocatalyse d’un échantillon réel tel que les eaux contaminées par les pesticides.

L ’oxydation d’un composé peut se produire par attaque du radical hydroxyle «OH ou bien par
les trous photogénérés. En genéral, il est accepté que les acides formiques et oxaliques sont
dégrades directement par les h+ [9] de méme que I’acide dichloroacétique [10]. En revanche,
des composés comme le phénol ou encore le catéchol [11], ainsi que des dérivés chlorés tels
que le 2-chlorophénol [11] ou encore le 4-chlorophénol [9], [12] se dégradent apres réaction
avec les "OH. Ainsi, il est difficile dans un tel effluent d’obtenir une bonne dégradation sans

I’activation du systéme.

Sur la figure V.12 sont représentées les cinétiques de dégradation du linuron (4x10° M) en
présence de NPs a-Fe203 (0,4 g L) et de H202 (1 Mm) a pH acide (pH=3).
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Fig. V.12 : Cinétique de dégradation du linuron (4x 10° M) par le systéme NPs a-Fe,O3/H;0,/ UV.
[NPs]=0,4gL", [H.0:]=1 Mm.

La ligne la plus basse de la figure V.12 démontre que l'activité photocatalytique des NPs a-

Fe,O3 en présence de HxO2 (1 mM) est supérieure a celle constatée avec les échantillons
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précédents. L'efficacité de la photodégradation du LN a atteint 99 % aprés 3 heures d'irradiation
en présence de H20, contre 21,09 % dans le systéme Fe,Os/UV seuls.

Ces résultats indiquent que le réactif de Fenton s’est effectivement formé par l'introduction de
H20; dans le systéme. L'électron photogénéré réagit avec les ions Fe** pour donner du Fe?*
dans la solution, puis la réaction d'oxydoréduction entre Fe?* et H,O, se produit pour produire
des radicaux hydroxyle, qui, ensemble avec des trous photogénérés facilitent la dégradation
photocatalytique de I’herbicide.

5. COMPARAISON : NANOPARTICULES a-Fe203 / OXYDE DE FER NATUREL

Afin de comparer les rendements photocatalytiques des nanoparticules d’oxyde de fer
synthétisées au laboratoire et I'oxyde de fer naturel, des essais utilisant 1 g L™ de catalyseur ont
été effectués dans les mémes conditions opératoires, T°= 20°C et sous irradiation artificielle
(365 nm) ou solaire. Les rendements de dégradation de I’herbicide a t= 60 minutes pour les
différents procédés eétudiés dans les échantillons de a-Fe.Oz ou OFN sont représentés
graphiquement sur 1’histogramme de la figure V.13.
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Fig. V. 13 : Comparaison des différents systémes de dégradation photocatalytique du linuron (4x10°M)
en présence d‘oxyde fer naturel et NPs de synthése (1 g L™).
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On peut clairement voir que tous les échantillons montrent des propriétés photocatalytiques
sous lumiére UV artificielle ou solaire dans la dégradation du LN avec des taux de disparition
plus ou moins importants.

Il est généralement admis que le procédé catalytique est principalement lié a I'adsorption et la
désorption des molécules organiques sur la surface du photocatalyseur. A 1’obscurité, un faible
taux d’adsorption du LN sur les catalyseurs est obtenu, 10 % et 20 % pour les NPs et ’OFN
respectivement. Un phénomeéne de désorption est observé au cours de I’agitation dans le cas des
NPs. La surface spécifique élevée de I’OFN comparée a celle des NPs peut fournir plusieurs
sites de surface non saturés exposés aux réactifs dans le catalyseur afin de permettre le stockage
de plusieurs molécules de réactif. Par conséquent, un taux d’adsorption amélioré de I’OFN était
attendu.

Avec des valeurs de bande interdite de 2,25 et 2,2 eV respectivement, ’OFN et ’hématite sont
capables d’absorber les UVA. Leur activité photocatalytique est réduite comparée a celle du
TiOz et du ZnO [13]-[15], mais pour leur effet non toxique, ils ont été utilisé pour des
applications photocatalytiques.

Des études menees par des chercheurs de notre équipe ont révélé que I’OFN avait une
meilleure efficacité dans le procédé OFN/UV en présence d’autres polluants organiques. Par
exemple dans le cas du 1-Naphtol [16], ou 99 % du polluant a été dégradé au bout de 180 min..
Ce compose a montré une bonne affinité avec le catalyseur.

Dans le domaine de la photocatalyse, la taille nanométrique a démontré sa supeériorité en termes
d’efficacité [3], [18-20]. Mais dans notre cas, I’oxyde de fer obtenu posséde une faible surface

spécifique et le procéde de synthese utilisé devrait étre amélioré.
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CONCLUSION

Dans le cadre de la recherche de nouveaux catalyseurs dans le domaine des UVA, notre
recherche s’est orientée vers les nanoparticules d’oxyde de fer. Dans ce domaine, la taille
nanométrique a démontré sa supériorité en termes d’efficacité. En effet, ’emploi de ces
derniers dans la photocatalyse sous rayonnement solaire augmenterait en raison de leur
efficacité. Dans ce travail, nous avons réussi a synthétiser des NPs d’oxyde de fer alpha par la
méthode sol-gel. Les variations de la méthode de synthése, des constituants ainsi que la
procédure de traitement permettront 1’obtention des morphologies différentes de ’oxyde de fer
alpha [18], [19], [21]. L’utilisation du procédé de Pechini dans la méthode Sol gel nous a
permis d’obtenir des nanoparticules sphériques a 450 °C de 20 m2.g™* de surface spécifique, ce
procédé repose sur trois étape : chélation et formation du complexe, polymérisation par
polyestérification et finalement la combustion par un traitement thermique et formation de la
phase alpha. Une phase cristalline a partir d’une résine polymérique a 380°C a été obtenue.

L’étude de la photodégradation du LN a 365 nm est un processus trés lent. L’efficacité des NPs
d’oxyde de fer est de 20% sous rayonnement artificielle (365 nm), 32% sous irradiation solaire
et 99% en preésence de peroxyde d’hydrogéne. Le faible pourcentage d’adsorption de

I’herbicide a la surface de I'oxyde de fer a entravé l'action efficace du procedé sous irradiation.
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CONCLUSION GENERALE

L’objectif de ce travail était I’étude de I’efficacité de différents Procédés d’Oxydation
Avancée, en particulier ceux utilisant les oxydes de fer, en vue d’application a la dépollution
des effluents aqueux provenant d’activités liées a 1’élaboration et a ’utilisation de produits
phytosanitaires. L’étude a porté sur I’oxydation d’un herbicide chlorophénylurée qui est le
linuron en solution synthétique.

L’étude des systéemes photochimiques en milieu homogéne (UV direct, H.O2/ UV et H2O2/
Fe?*/ UV) sur la dégradation de I’herbicide a montré que le processus de dégradation est
relativement rapide a 254 nm et négligeable a 365 nm et sous rayonnement solaire. Les études
cinétiques des différents systemes ont montré que la vitesse de minéralisation, en particulier
pour le procédé photo-Fenton, est fortement influencée par les paramétres expérimentaux, pH
ou concentrations initiales en réactifs. Le linuron peut étre photolyse a 254 nm mais
I’irradiation a cette longueur d’onde ne peut pas étre utilisée pour I’étude photochimique des
réactions dans le cas des conditions environnementales. La photolyse assistée H.O»/ UV a
montré une meilleure efficacité que la photolyse directe pour la dégradation du LN. La vitesse
de dégradation du LN augmente avec la concentration de H2O> utilisée gréace a une production
plus importante de radicaux oxydants. Le role des espéces radicalaires a été mis en évidence
dans les systémes étudiés par 1’ajout d’inhibiteurs de radicaux hydroxyle.

La réaction photocatalytique est un processus hétérogéne qui nécessite 1’adsorption des
polluants a la surface du catalyseur. L’adsorption du linuron a la surface de catalyseurs a base
d’oxyde de fer naturel en suspension a donc été étudiee. Les resultats obtenus ont été discutés
et permettent de prévoir certains comportements observés lors de la dégradation. Ces effets
sont a mettre en relation avec le pH de I’effluent traité et le point de charge nul du catalyseur.
La dégradation du linuron par 'oxyde de fer naturel dans un réacteur de laboratoire,
parfaitement agité, a ensuite été examinée. Le minerai a montré une activité photocatalytique
dans la dégradation du linuron sous lumiere UV artificielle ou solaire mais il est difficile dans
un tel effluent d’obtenir une bonne dégradation. Par conséquent, nous avons procédé a
’activation du systeme OFN/UV par du peroxyde d’hydrogene et par des acides organiques
donnants lieux a des systemes de photo Like-Fenton hétérogénes. Plusieurs paramétres du
procédé photocatalytique ont étes étudiés pour optimiser 1’efficacité du systeme en vue d’une

utilisation industrielle.
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Les systemes activés ont permis de réduire efficacement la concentration de 1’herbicide.
L’acide oxalique est I’acide carboxylique le plus efficace pour la dégradation du LN et aussi
pour la dissolution du fer de I’oxyde de fer naturel. Les expériences en plein soleil démontrent
que le traitement photocatalytique solaire est efficace pour la purification de I'eau contaminée
par le LN. La présence des ions chlorures ou carbonates aura tendance a ralentir la
dégradation du LN. La connaissance des cinétiques de minéralisation et de génération des
intermédiaires réactionnels a permis de proposer I’hypothése d’un mécanisme de dégradation,
induit par la présence de ’OFN. Le mécanisme impliquerait principalement 1’hydroxylation
du cycle aromatique avec ou sans déchloration simultanée, la N-déméthylation du N-
méthylurée-substitués et la N-déméthoxylation du N-méthoxy- N-méthylurée, qui se
produisent par l'intermédiaire d'un groupement hydroxyméthyle et éventuellement des
intermédiaires N-formyle.

Enfin, la conception et la mise en ceuvre d’un nouveau catalyseur de taille nanométrique a été
présentée. Le support a base d’oxyde de fer alpha (o Fe2Os3) a été caractérise en termes
d’efficacité cinétique de degradation du LN. L’activité photocatalytique du catalyseur a été
quantifiee et comparée a celle de ’OFN en suspension en présence ou non de peroxyde
d’hydrogéne. Il en résulte une efficacité de dégradation assez proche de celle de ’OFN avec
tout de méme un avantage pour I’OFN. Quoi qu’il en soit, tous les catalyseurs ont montré une
activité photocatalytique. 1l apparait que dans nos conditions expérimentales, 1’utilisation du
rayonnement solaire reste la solution la plus efficace pour dégrader et minéraliser le LN.
L’absorption des photons par les molécules contenues dans I’effluent est susceptible de
limiter 1’activation du catalyseur par ce type de rayonnement. Cependant, la mise au point des
conditions opératoires permettant la bonne utilisation de cette source d’irradiation pourrait

constituer une piste d’amélioration du procédé.

Les résultats de cette étude ont apporté de nouvelles connaissances concernant la dégradation
du linuron par les oxydes de fer, leur efficacit¢é a été démontrée. C’est un résultat
encourageant pour le développement de procédés photocatalytiques de traitement d’eau et

d’effluents aqueux contaminés par des pesticides.
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PERSPECTIVES

La photocatalyse dispose d’avantages non négligeables (oxydation non sélective, faible codt

du catalyseur, facilité de mise en ceuvre), de futures recherches pourront étre consacrées

exclusivement ;

Au développement et a ’optimisation d’un procédé a échelle industrielle utilisant un
ou plusieurs modules photocatalytiques. La validation en termes d’efficacité
épuratoire et de colt énergétique sera indispensable pour en faire une alternative aux

POA aujourd’hui couramment utilisées.

A la mise en ceuvre de nouveaux réacteurs fiables et efficaces qui permettrait le

développement de leur application industrielle.

Au dopage du matériau photocatalytique avec des cations de valence inférieure et/ou
de rayons ioniques supérieurs a celui du Fe?*, cette technique s’avére intéressante pour

les applications photocatalytiques.

A la mise en place de matériaux photocatalytiques supportés permettant la suppression
de I’étape finale de filtration (nécessaire lors de I'utilisation d’un catalyseur en

suspension).
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Résumeé

Ce travail de thése a porté sur I'élimination d'un herbicide, le linuron, en phase aqueuse par
différents procédés de dégradation en particulier ceux utilisant les oxydes de fer, en vue
d’application a la dépollution des effluents aqueux provenant des activités liées a 1’élaboration
et a 'utilisation de produits phytosanitaires. Les outils analytiques nécessaires pour le suivi
des cinétiques de décomposition de minéralisation et I’identification des photoproduits de
dégradation ont été mis en ceuvre. L'ajout du peroxyde d’hydrogene et des acides
carboxyliques améliore fortement la dégradation et la minéralisation du linuron car il y’a
production de radicaux oxydants puissants. Par ailleurs, le rdle des espéces radicalaires a été
mis en évidence dans les systemes étudiés par 1’ajout d’inhibiteurs de radicaux hydroxyle
(Pisopropanol). Dans une premiere partie, la dégradation du linuron a été réalisée en milieu
homogeéne, les constantes de vitesse de dégradation ont été déterminées pour les differents
procédés (UV, H02/UV, H0./Fe?*/UV). Dans une deuxiéme partie, les systémes
hétérogenes utilisant un oxyde de fer naturel (OFN) ont été étudiés et les principaux
photoproduits ont été identifies par UHPLC/MS et leurs cinétiques ont été tracées. La
minéralisation a été suivie et les mécanismes de dégradation ont été proposés. Ces
mécanismes impliquerait principalement ’hydroxylation du cycle aromatique avec ou sans
déchloration simultanée, la N-déméthylation du N-méthylurée-substitues et la N-
démeéthoxylation du N-méthoxy- N-méthylurée. Enfin, la dégradation du linuron par I’oxyde
de fer naturel a éte comparée avec le systéme photocatalytique mettant en ceuvre un oxyde de
fer de taille nanométrique (NPs) synthetise au laboratoire. 1l est apparu que la dégradation
dans les systéemes OFN/H202/UV et NPs/H202/UV sont efficace en milieu acide tandis que le
pH ne joue pas un réle important dans le systeme OFN/UV et NPs/UV.
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Abstract

This doctoral work focused on the study of the elimination of an herbicide, the linuron, in
aqueous phase, using various degradation processes especially iron oxides. The aim is to
apply these methods for the depollution of aqueous effluents related to the fabrication and the
use of pesticides. Analytical tools for the mineralization decomposition kinetics and the
identification of by-products of degradation have been used. Hydrogen peroxide and
carboxylic acids addition significantly improves the degradation and mineralization due to the
production of strong oxidizing radicals. Moreover, the implication of radical species has been
demonstrated in the studied systems as evidenced by the addition of radical inhibitor
(isopropanol). In the first part, the degradation of linuron was carried out in a homogeneous
medium. The speed degradation constants were determined for the different processes (UV,
H202 / UV, H202 / Fe?* / UV). In the second part, the heterogeneous systems using a natural
iron oxide were studied. The main photoproducts were identified by UHPLC / MS and their
kinetics were drawn. Mineralization has been followed and degradation mechanisms have
been proposed. These mechanisms primarily involve (i) the hydroxylation of the aromatic ring
with or without simultaneous dechlorination, (ii) the N-demethylation of N-methylurea and
(iii) the N-demethoxylation of substituted-N-methoxyurea. Finally, linuron degradation by
natural iron oxide (NIO) was compared with the photocatalytic system involving a lab-
synthesized nanoscale iron oxide (NPs). It appeared that the degradation in NIO H2O2/ UV
and NPs/ H.O2/ UV systems is effective in acid while the pH does not play an important role
in NIO/ UV and NPs/ UV system.
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