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Introduction générale 

 

De nos jours, la pollution de l'environnement et notamment la pollution de l'eau par les 

composés organiques ont attiré l'attention des scientifiques à l'échelle mondiale.   

Actuellement, plus de 25% de la population mondiale souffrent de problèmes de santé et 

d'hygiène liés à la pollution de l'eau [1][2]. Les rejets domestiques et industriels ainsi que les 

pollutions d’origine agricole ont grandement contribué à la dégradation de la qualité des eaux de 

surface et souterraines. Cette contamination modifie la qualité de l'eau dans l'environnement.                                                                                                                        

En Algérie, les activités génératrices de pollution, couvrent les domaines de cosmétique, 

de produits pharmaceutiques, de l'agro-alimentaire, de la transformation du papier, les matériaux 

de construction, les diagnostiques médicales, la production de l’énergie et du textile.  

L'industrie textile génère une pollution très importante du milieu aqueux avec des rejets 

fortement contaminés par des colorants. Il est estimé que 10 à 15% des quantités initiales sont 

perdues durant les procédures de teinture et sont évacuées sans traitement préalable des effluents 

[3]. Certains composés organiques possèdent un caractère cancérigène et réfractaires aux 

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

[4]. La réglementation internationale dans le domaine de l’eau n’a pas cessé d’évoluer avec la 

prise de conscience des risques liés à ce problème, une gestion des produits chimiques toxiques 

avec une législation environnementale stricte est obligatoire avant de passer aux différents 

procédés de traitements. Ces derniers sont actuellement très maîtrisés à l’échelle du laboratoire et 

appliqués à grande échelle dans l’industrie incluant les méthodes physiques de transfert de masse 

(décantation, filtration, adsorption), ou chimique (oxydation chimique à l’ozone, au chlore), ou 

par voie biologique [5][6]. Bien que les traitements biologiques soient massivement employés, 

ils restent impuissants devant certains composés toxiques et difficilement biodégradables.  

Ces vingt dernières années, beaucoup de travaux publiés dans la littérature sont consacrés 

à l’émergence de nouveaux procédés de traitement parmi lesquels; les Procédés d’Oxydation 

Avancée (POA) occupent une place importante [7][8]. Ces techniques sont basées sur la 

formation d’entités chimiques très réactives qui vont décomposer les molécules les plus 

récalcitrantes en molécules biologiquement dégradables ou en composés minéraux. Par voie 

radicalaire, ces entités sont capables de minéraliser partiellement ou totalement la majorité des 

composés organiques [9]. En effet, dans une transformation photochimique, le polluant peut, soit 

se dégrader directement, lorsque il absorbe lui-même la lumière ou par voie induite si d’autres 
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composés présents dans le milieu absorbent eux la lumière et interviennent dans le processus de 

dégradation de ce dernier.  Le dioxyde de titane est le plus utilisé en photocatalyse, avec une 

énergie de la bande gap égale à 3,2 eV qui ne peut couvrir que 5 % du spectre solaire [10][11], 

en revanche, l’oxyde de fer possède une bande interdite suffisamment petite (2.2 eV) pour 

absorber 45% de la radiation solaire incidente ce qui permet éventuellement de réduire le coût 

énergétique du traitement, vue qu’en Algérie, la durée d’ensoleillement moyenne est d’environ 

2500 heures par an.  

  L’objectif principal de notre travail de thèse est la mise en place d’un procédé de 

traitement photochimique pour l’élimination des colorants « la rhodamine B et le bleu de 

méthylène »,  et leurs résidus dans l’eau, en utilisant un matériau naturel non toxique vis-à-vis de 

l’homme et de l’environnement et permettant la collecte de l'énergie solaire. Cet oxyde de fer 

naturel de phase hématite α-Fe2O3 provenant d’un gisement situé au nord Est de l’Algérie peut 

être un bon candidat potentiel pour la photocatalyse hétérogène. Nous avons évalué son 

efficacité et son rendement, en terme de pourcentage de dégradation lorsque les conditions 

opératoires changent, ce qui nous a permis de déterminer les conditions optimales de dégradation 

en solution synthétique en vue d’une application à la dépollution d’un effluent réel.  

La thèse est présentée en cinq chapitres. Le premier chapitre présente une synthèse 

bibliographique qui rassemble des données essentielles des différents procédés utilisés, des 

généralités sur les colorants ainsi qu’un aperçu sur les oxydes de fer. Une partie importante de ce 

chapitre a été consacrée à l’étude du mécanisme de dissolution des oxydes de fer en présence des 

acides carboxyliques et aux réactifs de photo-Fenton et de like-photo-Fenton en phase homogène 

et hétérogène. Le deuxième chapitre expliquera l’ensemble des méthodes expérimentales ainsi 

que le matériel utilisé dans ce travail.  

Dans le troisième chapitre nous présenterons les résultats de la dégradation du bleu de 

méthylène et de la rhodamine B en phase homogène, après avoir exposé les différentes propriétés 

physico-chimiques de ces deux colorants. Le quatrième chapitre porte sur la caractérisation 

complète de notre minerai naturel par les différentes techniques d’analyses, ainsi que l’étude de 

l’adsorption de ces deux colorants sur ce dernier. Un cinquième chapitre traitera les résultats 

portant sur la photodégradation de la rhodamine B et du bleu de méthylène en phase hétérogène, 

en présence de l’oxyde de fer naturel et par le procédé like-photo-Fenton généré sous irradiation 

UV par le couplage de l’oxyde de fer naturel avec l’acide oxalique. L’étude de l’influence de 

plusieurs paramètres sur le rendement de cette réaction oxydante (oxyde de fer/acide 

oxalique/UV) a été effectuée, tel que l’influence de la concentration initiale de l’acide, effet de 
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l’oxygénation du milieu, l’effet de la température… pour mieux adapter les conditions de 

fonctionnement optimales pour la minéralisation totale du BM et de la RhB. Le dosage 

colorimétrique des ions de fer ferreux et du peroxyde d’hydrogène nous a permis d’établir les 

principales étapes de dégradation de ces polluants modèles par le procédé oxyde de fer 

naturel/acide oxalique/UV. Enfin, nous avons terminé le manuscrit par une conclusion générale 

relatant les principaux résultats de cette étude. 
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Le développement humain et la croissance de la population ont amené diverses 

modifications des ressources hydriques et de sa distribution. Dans l´actualité, plusieurs 

problèmes de santé (infections, maladies, décès) ont été rattachés avec la qualité de l´eau potable 

et à sa pollution.    

Les sources de pollution de l´eau sont très diverses, elles peuvent être des sources 

ponctuelles (celles qui déchargent des polluants à travers des tuyauteries et des égouts comme 

des industries, usine de traitement d´eau usées, des mines, des entreprises pétrolières, etc.) ou des 

sources non ponctuelles (de grandes surfaces de terre qui déchargent des polluants dans l'eau des 

nappes phréatiques, sur une région étendue, comme les composés chimiques provenant de 

l´agriculture, de la construction, des fosses septiques, etc.). Dans l’optique de limiter l’arrivée de 

ces divers types de contaminants réfractaires dans l’environnement, des stratégies de traitement 

efficaces et écologiques ont été développées. 

 

I.1. Procédés d’oxydation avancée (POA) 

De manière générale, les techniques de traitement des eaux reposent principalement sur le 

phénomène d´oxydation, la méthode à utiliser dépend de la caractéristique du ou des polluant(s) 

et des conditions de l´effluent aqueux. Dans ce sens, les POA ont joué un rôle fondamental ces 

dernières années en ce qui concerne le traitement d'effluents aqueux, car ce sont des technologies 

capables de minéraliser des polluants récalcitrants aux méthodes conventionnelles lorsque la 

charge polluante est de (DCO ≤ 5 g.L-1) [1], ces techniques fournissent une solution complète à 

l’abattement de pollution aqueuse et ne sont pas concernées par des problématiques 

d’élimination de déchets secondaires ou concentrés (filtrats, adsorbats, boues biologiques, etc.). 

Par ailleurs, plusieurs travaux de recherches ont rapporté que les composés non biodégradables 

sont souvent chimiquement très stables et difficiles à minéraliser de manière complète [2], c’est 

dans ce type de cas qu’il convient d’utiliser des techniques plus performantes que les procédés de 

purification classiques. Les POA peuvent être regroupés en quatre catégories:  

i) Procédés d’oxydation chimique en phase homogène (H2O2/Fe2+ et H2O2/O3); 

ii) Procédés photocatalytiques en phase homogène et/ou hétérogène (H2O2/UV, O3/UV, 

Fe2+/H2O2/UV et TiO2/UV);  

iii) Procédés d’oxydation sonochimique ; 

iv) Procédés d’oxydation électrochimique.  
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En effet, dans les technologies d’oxydation avancée, plusieurs espèces réactives sont générées in 

situ [3]:  

· Le radical hydroxyle (HO.): le plus réactif 

· L’ion radical superoxyle O2
.- : assez réactif 

· L’ion ozonide O3
.- : peu réactif 

· Le radical hydroperoxyde HO2
. : inerte 

· Le radical HO3
. : inerte 

Plus le pouvoir oxydant de l’agent chimique est important, plus l’oxydation des polluants sera 

facile. Les différents oxydants usuels ont été classés en fonction de leurs potentiels d’oxydation.  

HO● (2,8 eV) > O3 (2,1 eV) > H2O2 (1,8 eV) > O2 (1,2 eV) 

Le radical hydroxyle HO● est l’espèce ayant la force oxydante la plus élevée, il est par 

conséquent, l’oxydant recherché préférentiellement pour la dégradation des polluants. La 

formation de ces radicaux hydroxyle nécessite généralement des conditions de température et 

de pression sévères. C’est pourquoi la catalyse apporte une solution intéressante puisque 

l’objectif commun des POA est de favoriser la formation des radicaux tout en permettant de 

travailler sous des pressions et températures ambiante. 

I.1.1. Performance et réactivité des radicaux hydroxyle 

Les radicaux hydroxylereunissent un ensemble de criteres d'exigence qui leurs permettent une 

application adéquate dans le domaine de traitement des eaux: 

- Ils sont efficaces pour éliminer les composés organiques et inorganiques résistants [4], et les  

minéraliser complètement en CO2, H2O et sels [5], 

- Ils produisent des sous-produits peu dangereux sans production de pollution secondaire [6],  

- Leurs non sélectivité vis-à-vis les polluants et leurs vitesse réactionnelle très rapide [7],  

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

principale [8],   

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

Il est à noter que selon le pH du milieu, différentes formes de ce radical peuvent exister. En 

milieu très alcalin, ces radicaux existent sous la forme du radical anion oxygène O•-
, c’est sa 

forme basique conjuguée. Par attaque nucléophile, ce dernier réagit plus lentement que les HO• 

[9][10]. Cependant, aux pH très acides, c'est la forme acide qui prédomine et qui réagit sur la 

matière organique par attaque électrophile. La vitesse des réactions entre les radicaux HO• et les 

différents composés organiques est très rapide, de l’ordre de 106 à 1010 L mol-1 s-1 [11][1] et trois 

mécanismes principaux sont responsables de cette réaction.  
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ü Arrachement d’un atome d’hydrogène  

Comme le décrit la réaction I.1, cette voie est caractérisée par la production d’un radical 

organique et d’une molécule d’eau par abstraction d’un atome d’hydrogène sur la chaine 

hydrocarbonés saturés. 

RH +  HO• →  R• + H�O                                                                (1.1) 

Le radical libre R• réagit ensuite avec l’oxygène moléculaire pour donner le radical peroxyde 

ROO•, initiant une séquence de réaction d’oxydation conduisant à la minéralisation complète 

d’un polluant organique [9]: 

R. +  O� →  ROO.                                                                             (1.2) 

ROO. + n(HO./O�) →  xCO� + yH�O                                             (1.3) 

ü Addition électrophile  

Les radicaux hydroxyle attaquent les régions de forte densité électronique et s’additionne sur les 

liaisons insaturées des composés aromatiques (alcènes et alkyles), cette addition  donne 

naissance à des radicaux hydroxy-alkyles. 

RX + HO•  → HORX•                                                                        (1.4) 

ArX +  HO• → HOArX•                                                                    (1.5) 

HOArX . + n(O!/HO.) → HX + xCO! + yH!O                               (1.6) 

ü Transfert électronique  

 C’est un mécanisme qui ne peut avoir lieu qu’après l’impossibilité de réactions par addition 

électrophile ou par arrachement d’un atome d’hydrogène (inhibitions de ces deux voies) suite 

d’un encombrement stérique ou à cause de la présence de nombreux substituants d’halogènes. Il 

a lieu essentiellement par réaction avec les ions, dans ce cas, on observe la formation des ions de 

très grande valence, d’un atome ou d’un radical libre. 

RX + HO. → RX•" +  HO#                                                     (1.7) 

 Les radicaux hydroxyles peuvent aussi attaquer les cycles aromatiques dans les positions 

occupées par des halogènes (attaque ipso), conduisant à la génération des phénols 

correspondants.  

RX•� + n(O�/HO•) → HX + xCO� + yH�O                        (1.8) 

L’efficacité d’une réaction d’oxydation assurée par les radicaux hydroxyle est principalement 

affectée par le taux de production de ces espèces d’un côté, et d’un autre, par la compétition avec 

d'autres espèces chimiques plutôt que par la réactivité inhérente du composé avec l'oxydant. En 

effet, ces radicaux peuvent être consommés par le contaminant (le polluant à dégrader), des  
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composés inorganiques présents dans la matrice tels que les carbonates, les bicarbonates … et 

/ou les réactifs eux-mêmes à savoir la méthode appliquée (O3, H2O2, Fe2+).  

I.1.2. Les radicaux hydroperoxyle et superoxyde 

Lors des premières étapes d’oxydation par les radicaux hydroxyle, les radicaux carbo-centrés 

(R•) libérés, réagissent rapidement et de manière irréversible avec l’oxygène moléculaire dissout, 

formant les radicaux superoxyde (HO2
•), peroxyle (ROO•) et oxyle (RO•) (Eq.1.9 et Eq.1.10). 

Les radicaux ROO• ne sont pas réactifs vis-à-vis les composés organiques mais leurs 

décomposition contribuent à la dégradation oxydative des contaminants en permettant la 

formation des radicaux HO2
•et O•-. 

R• +  O� → R(−H�) + HO�
•                                                          (1.9) 

R• +  O� → ROO• →→ RO•                                                        (1.10) 

Les radicaux hydroperoxyle HO2
• et superoxyde O2

•- constituent un couple acido-basique       

(Eq.I.11). En plus de leurs formation à partir de la décomposition de ROO•, ils sont aussi formés 

lors de la décomposition de l’ozone dans l’eau, de la réduction électrochimique du dioxygène 

(électro- Fenton) ou encore par réaction de HO• avec H2O2. Dans l’eau, la recombinaison des 

radicaux HO2• conduit à la formation de H2O2 et de l’oxygène (Eq. 1.12) [12].  

HO�
• → O�

•! + H�                                                                       (1.11) 

2 HO�
• → H�O� +  O�                                                                 (1.12) 

A l’instar des radicaux peroxyle, les radicaux hydroperoxyle et superoxyde sont beaucoup moins 

réactifs que le radical HO• vis-à-vis des composés organiques. L’ion superoxyde n’est pas un bon 

oxydant en raison de l’instabilité de l’anion peroxyde (O2
•-) résultant. 

1.1.3. Production de radicaux hydroxyle 

Les POA présentent une source de génération des entités radicalaires libres (principalement les 

radicaux hydroxyles) dans le milieu soit par une activation de nature catalytique, électrochimique 

et /ou photochimique. Le tableau I.1 représente une simple classification des POA en distinguant 

les procédés photochimiques des autres. 

Procédés non-photochimiques          Procédés photochimiques 

Peroxonation (O3/H2O2)          UV/H2O2 

Procédé Fenton (Fe2+/H2O2)         UV/H2O2/O3 
Sonochimie         Photo-Fenton 

Electro-Fenton         Sono-photocatalyse 
Oxydation électrochimique         Photolyse de l’eau (UV-V/H2O) 

 
Tableau I.1. Procédé d’oxydation avancée. 
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Dans la suite de ce chapitre, en donnant plus de détails sur les procédés d’oxydation avancée 

appliqués dans ce travail de recherche ; la photolyse, la photooxydation en phase homogène ainsi 

que la photocatalyse par les oxydes de fer en présence des acides carboxyliques. 

 

I.2. Photolyse directe et indirecte 

I.2.1. Les rayonnements ultraviolets 

Dans le domaine de traitement des eaux, les rayons UV sont les plus utilisés soit seuls ou 

combinés avec des oxydants ou des catalyseurs. La figure I.1 montre la classification des 

rayonnements UV en fonction de la longueur d’onde [13]. En effet, ces derniers peuvent être 

subdivisés en UV-A (400-315 nm), UV-B (315-280 nm), UV-C (280-200 nm) et UV vacuum 

(200-100 nm). Les réactions photocatalytiques (par exemple avec TiO2) peuvent avoir lieu à 

partir d’une longueur d’onde inférieure à 380 nm (dans la zone UV-A), Les UV-B et UV-C 

peuvent être utilisés dans le domaine de la désinfection de l’eau et de l’air. 

 

Rayons X  UV-C UV-B UV-A  Visible 

 Formation 

d’ozone 

Destruction 

des bactéries 

Antirachitique 

 

Brunissant  

                       100 nm             200 nm             280 nm               315 nm         400 nm 

                            Figure I.1. Subdivision des rayons ultraviolets et leurs effets. 

Les irradiations UV sont utilisées pour la désinfection des eaux en impliquant deux différents 

processus ;  

1.2.2. Photolyse directe: elle se repose sur l’absorption des radiations UV par la molécule à 

détruire, qui passe par un état excité favorisant sa décomposition. La présence d'au moins un 

groupement chromophore est nécessaire dans ce cas et la transformation du composé chimique 

est une conséquence directe de l’absorption d’un photon. Le composé oxydé par la 

photoexcitation initiale (Eq.1.13) réagit avec le dioxygène dissous dans l’eau avant d'être 

transformé en sous-produits (Eq.1.14 et 1.15). 

R + hν → R∗                                                                      (1.13) 

R∗ + O →  R•" +  O 
•#                           (1.14) 

R"• → Produits                                 (1.15) 
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1.2.3. Photolyse indirecte : elle implique l’absorption de la lumière par une molécule  autre que 

les produits chimiques à traiter, engendrant ainsi la formation d’intermédiaires excités, ces 

intermédiaires excités réagissent avec la molécule à traiter pour entrainer sa dégradation. C’est  

également la photolyse sensibilisée. Le traitement des polluants organiques par ce procédé 

(photolyse directe) a rapidement été abandonné pour des raisons diverses, incluant les coûts très 

élevés de fonctionnement, la faible fiabilité du matériel et les problèmes de maintenance. 

 

I.3. Photolyse de H2O2 

Le peroxyde d’hydrogène est un oxydant intéressant, il est utilisé pour améliorer l’efficacité d’un 

traitement par photolyse. Les longueurs d’onde choisies sont généralement dans le domaine de 

l’UVC (≈ 254 nm) [14] ou de l’UVA (≈365 nm) [15][16]. Certains auteurs ont aussi utilisé une 

lampe à vapeur de mercure moyenne pression présentant des raies d’émissions en UVA, B et C 

[17]. Ces rayonnements provoquent la rupture homolytique de H2O2 et la génération de radicaux 

hydroxyle. 

H�O� + hν → 2HO
•                                                    (1.16) 

La mise en œuvre du procédé H2O2/UV à grande échelle est intéressante, car  ce procédé est 

relativement peu coûteux comparativement à l’irradiation UV seul. En effet, le surcout engendré 

par l’utilisation de H2O2 reste inférieur au coût généré par une consommation électrique 

permettant d’assurer le même niveau d’oxydation avec une simple irradiation UV. D’autre part, 

ce système offre l’avantage d’une grande mobilité, ce qui permet de l’installer pour une courte 

période sur un site donné.  

 

I.4. Procédé de Fenton et de photo-Fenton en phase homogène 

1.4.1. Procédé de Fenton 

Le réactif de Fenton est un système d’oxydation radicalaire, consiste à initier des réactions de 

décomposition du peroxyde d’hydrogène par des métaux de transition (les ions ferreux, le 

cuivre…) qui peuvent être présents dans les effluents à traiter. Par ailleurs, en 1934, HABER et 

WEISS ont décrit la réaction de décomposition du H2O2 par les ions ferreux (Eq.1.17).  

H�O� +  Fe
�!

→ Fe
"!

+ HO
#

+ HO
•        k = 55 M-1s-1     (1.17) 

Le réactif de Fenton a montré une grande efficacité pour une variété de composés organiques 

notamment des alcools, éthers, colorants, phénols, pesticides, aromatiques polycycliques [18] 

[19]. Tandis que, plusieurs inconvénients peuvent être associés à ce système: 
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ü L’exigence d’une valeur optimale de pH (à pH 2,8 déterminé par PIGNATELLO (1992)).  

ü La génération dans certains cas des résidus métalliques (hydroxyde de fer) qu’il faut 

éliminer, ce qui représente un coût supplémentaire.  

ü L’activation du peroxyde d’hydrogène par les ions ferreux nécessite l’usage de doses 

élevées de réactifs pour oxyder certaines classes de composés. 

ü L’absence de régénération du Fe2+ (catalyse très lente en présence de l’excès de H2O2 par 

la réaction: Fe3+ + H2O2 → Fe
2+ + H+ + HO2

•  
d’où son ajout continu en cours de 

traitement. 

I.4.2. Procédé de photo-Fenton  

Le système de photo-Fenton utilise une source d’irradiation, qui est généralement un 

rayonnement UV, pour augmenter le taux de production des radicaux libres en stimulant la 

réduction du Fe3+ en Fe2+ parce que dans les systèmes non irradiés cette réaction est lente et donc 

inefficaces. 

 

Figure I.2. Principe de la réaction de photo-Fenton. 

Comme le montre la figure 1.2, lors de la réaction de photo-Fenton, l’irradiation possède une 

double fonctionnalité menant à la production supplémentaire de radicaux hydroxyle. En effet, 

l’irradiation permet d’une part, la décomposition du H2O2 par photolyse (Eq.1.16), et d’un autre, 

elle augmente l’activité catalytique du fer. En outre, comme l’indique le diagramme de 

prédominance des ions de fer (figure 1.3), à pH entre 3 et 4, l’espèce prédominante est Fe(OH)2+, 

cette espèce absorbe la lumière dans la région de longueur d’onde entre 250 nm et 400 nm 

nettement mieux que le Fe(III) et sa réduction photochimique en solution aqueuse permet de 
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produire des •OH (Eq.1.18- Eq.1.19) et des ions Fe(II) qui vont eux aussi produire des radicaux 

hydroxyle via la réaction de Fenton (Eq.1.17). 

Fe�� + H�O → Fe���OH�� + H�                                     (1.18) 

Fe���OH�� + hv → Fe�� + HO•                                      (1.19) 

                                                                                                                                                                                                                   

 

Figure I.3 : Espèces du fer en solution aqueuse en fonction du pH, 

Les lignes pointillées indiquent un intervalle de pH optimal (2,8 à 3,2) pour la réaction de 

Fenton et photo-Fenton [20]. 

Plusieurs paramètres influent sur la vitesse de production des radicaux •OH par le procédé de 

photo-Fenton, ainsi que sur la photoréduction de Fe(III), tels que la longueur d’onde d’irradiation 

et le pH de la solution, car les diverses espèces de fer ne présentent pas la même photo-réactivité.  

 I.4.3. Procédé de like-Fenton et de photo-like-Fenton 

Le processus chimique qui se produit en présence des ions de fer ferriques et du peroxyde 

d’hydrogène est appelé like-Fenton (Eq.1.20)  

Fe�� + H�O� → Fe�� + H� + HO�
•                             (1.20) 

Il existe un important recouvrement entre le spectre d'absorption UV-Visible d'une solution 

aqueuse de Fe(III) et le spectre d'émission solaire. En phase homogène, les complexes aqueux de 

Fe(III) subissent une photolyse quand ils sont soumis à une irradiation lumineuse (Eq.1.21). 

Ensuite, la photoréduction de ce complexe excité s’implique soit par l’oxydation d’un liguant de 

H2O en HO• (Eq.1.22) ou d’un substrat organique (Eq.1.23) et donne lieu dans les deux cas à la 

formation du Fe(II). 

Fe(III)
aq

+ hv → Fe(III)
aq

∗                                              (1.21) 
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Fe(III)��
∗ + H�O → Fe(II)�� +  HO• + H�                  (1.22) 

Fe(III)��
∗ + R →  Fe(II)�� + R�•                                 (1.23) 

 

Par ailleurs, les poly-carboxylates tels que l’oxalate, le citrate et le tartrate existent dans 

l’environnement et ont une grande tendance à former des complexes très stables avec le Fe(III) 

[21][22], ces deniers ont des coefficients d’absorption très élevés dans le domaine du visible par  

rapport aux complexes aqueux, leurs photolyse pourrait représenter une importante source de 

production de H2O2, la coexistence du Fe(II) obtenu par photo-réduction du Fe(III) et du 

peroxyde d’hydrogène incite la réaction de Fenton.  

La réaction de Fenton ou de like-Fenton en milieu homogène nécessite une concentration en ions 

ferreux, ou ferriques de plusieurs dizaines de ppm, ce qui est bien au-dessus des directives de 

l’Union Européenne en ce qui concerne les eaux de rejet, qui autorisent seulement 2 ppm (EEC 

List of Council Directives 76/4647). En fin de traitement, le fer est précipité par addition de 

soude, entraînant des coûts supplémentaires liés aux produits chimiques et à la gestion des boues 

ainsi formées, sans compter la perte de catalyseur. Pour  limiter la précipitation du fer dissous et 

résoudre les problèmes liés à l’application du Fenton et du like-Fenton homogène à grand 

échelle, actuellement, les recherches sont orientées vers l’idée de remplacer le fer dissous par un 

catalyseur solide, ce qui assure à la fois la séparation par une simple filtration en fin de 

traitement et le recyclage de ce catalyseur. Dans cette optique, plusieurs investigations ont 

rapporté l’utilisation d’une variété de catalyseurs, tels que les catalyseurs mobilisés ou 

supportés, préparés soit par l’immobilisation du fer (le plus souvent sous forme d'oxyde) à la 

surface des supports poreux tels que les alumines et les silices [23][24][25], soit par les métaux 

de transition supportés sur les alumine [26]. Tandis que, la synthèse de ces catalyseurs est 

laborieuse, prend du temps et demande beaucoup de réactifs chimiques et des analyses de 

caractérisation trop chères. C’est pour ça, au niveau de notre laboratoire de recherche, nous 

avons pensé à substituer les catalyseurs synthétisés par les catalyseurs naturels. Etant donné que 

les oxydes de fer sont très répandus dans les sols et parce qu’ils sont insolubles dans les eaux, 

leurs utilisations pour catalyser la réaction de Fenton ont été étudiée et leurs capacités à oxyder 

une grande variété de polluants organiques est bien documentée [27][28][29]. Dans la suite de 

notre étude bibliographique, nous ne détaillerons que les oxydes de fer et l’hématite d’avantage 

car le minerai naturel utilisé comme un catalyseur hétérogène dans ce travail de recherche est un 

oxyde de fer constitué majoritairement de l’hématite.  
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I.5. Les oxydes de fer 

Les oxydes de fer sont des composés chimiques qui associent l'oxygène et le fer résultent 

essentiellement de l'altération des roches renfermant des minéraux ferromagnésiens. Ils sont 

largement répandus dans la nature au niveau des sols, roches, lacs et océans, ou bien dans l’air 

sous forme de poussières [30][31]. Les formes ioniques, solubles ou complexées sont 

minoritaires, sauf dans les sols très acides ou mal aérés (sols podzoliques). Dans les milieux bien  

aérés et biologiquement actifs, le fer se trouve rapidement sous la forme d’oxydes insolubles. Au 

niveau des sols, ils peuvent subir alors des cycles d’oxydo-réduction suivant les conditions du 

milieu ou la présence de microorganismes. Ils se comportent aussi en échangeur d'anions 

efficaces [30]. Les oxydes de fer ont une forte affinité pour les anions tels que AsO4
3-, CO4

2-, Cl-, 

SO4
2- et PO4

3- et le fer dans les oxydes de fer peut être partiellement remplacés par d'autres 

cations tels que Al3+, Mn3+, Cr3+,V3+,Zn2+,Cu2+ , Co3+  [32].  

I.5.1. Propriétés des oxydes de fer 

Dans le milieu naturel, pratiquement toutes les phases d’oxyde de fer peuvent être trouvées, en 

raison de la grande différence des conditions physico-chimiques de l'environnement, tel que 

l'acidité, les conditions d'oxydo-réduction, l'activité bactérienne, la température, la salinité et la 

présence de ligands organiques ou inorganiques. Les groupes fonctionnels des oxydes de fer sont 

les groupes hydroxyle, résultants de l’adsorption de l’eau ou des OH structural. Dans un milieu 

aqueux, ces entités ont une réactivité chimique importante parce qu’elles possèdent une paire 

d’électron ainsi qu’un atome d’hydrogène dissociatif, ce qui assure leurs réactions à la fois avec 

les acides et les bases et offrent le caractère amphotère à ces oxydes. En plus, la charge des 

surfaces des oxydes est établie par la dissociation (ionisation) des groupes hydroxyle de surface, 

la situation correspond à l'adsorption ou à la désorption des protons. Selon le pH des solutions, 

les réactions de dissociation montrent que les groupements ≡ Fe-OH  peuvent donner et accepter 

un proton (Eq.1.24 et Eq.1.25) et que les oxydes de fer peuvent être traités en tant qu'équilibre 

acide-base [33]:  

≡ Fe − OH�� ↔≡ Fe − OH + 2H�                                 (1.24) 

≡ Fe − OH ↔≡ Fe − O  + H�                                       (1.25) 

≡ désigne les groupes de surface. 

Par ailleurs, la force ionique a une influence sur la charge de surface des oxydes. En effet, à un 

pH fixe, lorsque la force ionique augmente, la valeur absolue de la charge de surface augmente 

aussi sauf au point isoélectrique où la charge ne dépend pas de la force ionique. 
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Le point de charge zéro et le pKa sont deux propriétés physicochimiques très importantes 

caractérisant la surface des oxydes. Selon la littérature, les valeurs de pKa varient habituellement 

entre 5 et 10. Pour un oxyde de fer particulier, des différences considérables sont observées, à 

titre d’exemple pour l’hématite, les deux pKa varient entre 5,8 – 8,86 pour le pKa1 et entre 10,1 – 

11,1 pour le pKa2 [34].  

Le point de charge zéro (PZC) estime l’acido-basicité de différents matériaux. Il correspond au 

pH du milieu pour lequel la charge protonique s’annule [35]. 

Autre définition dit que le PZC s’agit du pH pour lequel les espèces [H+] et [HO-] sont adsorbées 

en quantité égale (cela ne veut pas forcément dire qu’aucune charge n’est présente en surface).  

La charge QH peut être positive (pH > PZC), négative (pH < PZC) ou nulle (pH = PZC). En 

général, les oxydes de fer ont des PZC dans la gamme de pH entre 6 et 10 (Tableau I.2). Ces 

valeurs sont influencées par plusieurs facteurs, majoritairement par la température et la présence 

des ions étrangers. 

 Oxyde PZC 

Goethite 7,5 – 9,38 

Lepidocrocite 6,7- 7,45 

Akaganeite 7,2 

Ferrihydrite 7,8-7,9 

Hématite 7,5- 9,5 

Magnetite 6,4-7,1 

Tableau I.2 Valeurs de PZC des oxydes et oxyhydroxydes de fer [36]. 

 

I.5.2. Différents types d’oxydes de fer 

Dans la nature, il existe plusieurs sortes d’oxyde de fer, jusqu’à aujourd’hui environ 16 types 

sont connus, avec des structures bien cristallines et d’autres avec des structures amorphes. Le 

tableau I.3 réuni deux grandes classes de ces derniers, distinguées selon leurs structures 

chimiques. Par ailleurs, d’autres auteurs ont basé sur deux autres critères de classement pour 

différencier les oxydes de fer; soit selon le nombre d'oxydation du fer (fer divalent, trivalent ou 

mixte divalent-trivalent), si non, selon la nature bidimensionnelle ou tridimensionnelle de la 

structure cristalline. 
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        Oxyhydroxydes et hydroxydes Oxydes 

Goethite α-FeOOH 

Lepidocrocite γ-FeOOH 

Akaganéite β-FeOOH 

Schwertmannite Fe16O16(OH)y(SO4)z.nH2O 

δ-FeOOH 

Feroxyhyte δ'-FeOOH 

Ferrihydrite Fe5HO4.4H2O 

Bernalite Fe(OH)3 

Fe(OH)2 

Hématite α-Fe2O3 

Magnetite Fe3O4 (FeIIFe2IIIO4) 

Maghemite γ-Fe2O3 

β-Fe2O3 

 

ε- Fe2O3 

Wustite FeO 

 

Tableau I.3. Différents types d’oxydes de fer (selon la structure chimique). 

I.5.3. Domaine d’application des oxydes de fer  

Ce sont des matériaux extrêmement importants pour de nombreuses applications scientifiques 

(médecine, biologie, science de la terre, chimie, géochimie…) et industriels (pigments 

inorganiques naturels, minerais pour la sidérurgie et matériaux de base pour la constitution 

d’aimants permanents). Les pigments contenant de l'oxyde de fer sont employés dans les enduits 

et comme colorants dans les céramiques, le verre, les plastiques, le caoutchouc…. etc. 

I.5.4. Formation des oxydes de fer 

Dans l’environnement, les oxydes de fer se trouvent sous forme d’un seul type ou d’un ensemble 

d’oxyde de fer ferreux ou ferrique et des impuretés (manganèse, argile et matière organique). Au 

niveau du laboratoire, plusieurs méthodes ont été suivies pour leurs synthèses, à titre d’exemple, 

on cite; la méthode sol-gel (qui se base sur l’hydrolyse et la condensation d’un métal précurseur, 

la voie hydrothermal sous pression [37]. 

La figure 1.4, illustre les principales méthodes de formation et de transformation des oxydes de 

fer entre eux montrant notamment la place de l’hématite. Les principales voies sont : 

ü Après la déprotonation des ions ferreux, les solutions de sels de Fe(III) s’hydrolysent 

sous différentes températures et à différentes valeurs de pH. 

ü Transformation thermique des phases solides à l'état sec ou en solution 

ü Transformation thermique: déshydratation  ou réarrangement. 

ü Réaction de dissolution et de précipitation. 
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Figure I.4 : Schéma de différentes méthodes de formation et de transformation  

des oxydes de fer [32]. 

L’hématite peut être formée par différentes voies : par transformation thermique de différents 

oxydes de fer tels que la maghémite et la ferrihydrite, à travers une déshydroxylation et/ ou un 

réarrangement interne à des températures élevées (à partir de la ferrihydrite) ou par une 

oxydation de la magnétite et à partir d’une hydrolyse forcée des sels de Fe(III)  (température 

proche de 100) [38]. 

Pour identifier les différents types des oxydes de fer et afin de les différencier, en plus de la 

couleur, plusieurs méthodes de caractérisation ont été employées, à savoir : la Diffraction des 

Rayons X (DRX), Infrarouge (IR), la Microscopie électronique ... Les critères diagnostiques 

majeurs pour les oxydes de fer communs obtenus avec ces méthodes sont assemblés dans le 

Tableau I.4.   

 

Minerai Couleur  Pics intense DRX (nm) ADT °C Bandes IR cm-1 

Hématite  Rouge 0,270 ; 0,368; 0,252 Aucun 345; 470 ; 540 

Maghemite  Rouge - Marron  0,252 ; 0,295  Ex 600-800  400 ; 450 ; 570 ; 590 
; 630 

Magnetite Noir  0,253 ; 0,297  En 280-400 400 ; 500 

Goethite Marron - Rouge 
Jaune 

0,418 ; 0,245 ; 
0,269 

En 300-350 
Ex 370-500 

890 ; 797 

Lepidocrocite Rouge – Jaune 0,626 ; 0,329 ; 
0,247 ; 0,1937 

Ex 400 1050 ; 1161 ; 753 

Akaganeite  Marron – Jaune 0,333 ; 0,255 ; 0,7467 En 150-200 
Ex 300-350 

1050 ; 820 ; 670 ; 
410 

Ferrihydrite Rouge – Marron 
foncé 

0,254 ; 0,224 ; 
0,197 ; 
0,173 ; 0,147 

En 250  

Tableau 4. Critères majeurs de diagnostiques des oxydes de fer; Ex : Exothermique, En : 

Endothermique. 
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I.6. L’hématite 

I.6.1. Structure de l’hématite 

En 1925, Pauling et Hendricks ont déterminé la structure cristalline de l'hématite, elle cristallise 

dans une structure rhomboédrique de type corindon (Al2O3), ces paramètres de maille sont a = b 

= 0,5038 (2) nm et c = 1,3772(12) nm. La structure est composée d’un empilement compact 

d’atomes d’oxygène. Les cations Fe3+ occupent les 2/3 des sites octaédriques. Chaque cation de 

Fe3+ est donc entouré de six anions O2- [32][39][40][41]. 

 

 

Figure 1.5 : Structure cristallographique de l’hématite. 

I.6.2. Stabilité de l’hématite 

La stabilité d’un oxyde de fer est un caractère très important, l'hématite (α-Fe2O3) est très stable 

du point de vue thermodynamique dans les conditions normales de température et de pression 

[42]. Par ailleurs, des travaux de recherche ont suggéré que l’hématite peut réagir en solution 

pour donner de la goethite [43][44], tandis que, Yapp et Schwertmann [45][46] ont conclu 

qu’elle ne transforme pas en goethite en présence d’eau et d’air lorsque la température est au-

dessous de 100 °C et la pression est égale à 1 atm à moins qu’il ne se produise une dissolution 

initiale de l’hématite et ensuite une précipitation [47]. 

 I.6.3. Morphologie de l’hématite 

En général, les cristaux de l'hématite sont rhomboédriques, lamellaires et arrondis (Figure I.6). 

Les plaques varient en épaisseur et peuvent être rondes, hexagonales ou de formes irrégulières. 

Dans des conditions hydrothermiques, ces trois morphologies prédominent successivement 

lorsque la température diminue [48].  
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Figure I.6 : Représentation des différentes morphologies  

des particules de l’hématite [49]. 

I.6.4.  Emploi de l’hématite comme catalyseur 

Bien que les oxydes de fer (III) absorbent la lumière jusqu’à 600 nm, leurs utilisation comme des 

catalyseurs hétérogènes sans l’ajout d’aucun matériau organique fortement absorbant reste 

limitée. En effet, les recherches effectuées ont montré que l’activité photocatalytique de 

l’hématite est négligeable devant celles de dioxyde de titane ou de l’oxyde de zinc [50][51] 

[52][53].  

Il est très connu que le principe d’un catalyseur hétérogène repose sur la production et le 

transfert de charge photogénérée. Leland et Bard ont étudié ce phénomène pour six différents 

oxydes de fer, y compris α-Fe2O3, α-FeOOH, b-FeOOH, d-FeOOH, g-Fe2O3 et g- FeOOH. Les 

résultats fournis révèlent que l’efficacité photocatalytique n’a pas de corrélation avec la taille des 

particules et la largeur de la bande gap [54], tandis que Sherman a démontré qu’un 

semiconducteur peut avoir une réactivité photochimique lorsque sa bande gap (entre la bande de 

valence et de conduction) est impérativement inférieure à 3,1 eV (400 nm) [55]. Par ailleurs, il 

est important de noter que l’activité photocatalytique des oxydes de fer (hématite, goethite) pour 

l’oxydation des composés organiques (acides carboxyliques, phénols et colorant…) n’a été 

envisagée que récemment sous irradiation UV [56][57] [58] et le mécanisme impliqué dépend 

fortement de la structure chimique de polluant [59][56]. Parmi les mécanismes décrits dans la 

littérature nous citons : 

Ø Si la molécule est peu ou pas du tout complexante du Fe(III) (si elle ne s’adsorbe pas à la 

surface de l’oxyde), un effet photocatalytique a été impliqué [60][61][56]. 

Ø Si la molécule est complexante du Fer(III) alors différents types de dissolution de l’oxyde 

de fer(III), thermiques ou bien photochimiques, peuvent avoir lieu [62][63]. 
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I.7. Dissolution des oxydes de fer  

Dans les années 1980, la dissolution du fer a été étudiée dans les sols afin de déterminer la part 

de fer bio-disponible présente, étant donné que cet élément est nécessaire au développement des 

plantes. Les oxydes de fer peuvent être dissous dans des minéraux fortement acides ou des 

réducteurs. Les mécanismes et les cinétiques de dissolution des oxydes ont été largement étudiés 

[64][65].  

I.7.1. Dissolution des oxydes de fer dans les acides carboxyliques 

Zinder et al. [66] et Sulzberger et al. [67] concluent de leurs études que les ligands capables de 

former des complexes chélateurs multidentates (plusieurs liaisons avec des atomes d’oxygène) à 

la surface des oxydes ainsi, les ligands bi-dentates (= deux atomes donneurs d’électrons), comme 

l’acide oxalique [68], citrique [69], sont les plus efficaces pour promouvoir la dissolution.  Ils  

sont donc de très bons complexant et forment des liaisons fortes en surface [70]. Par ailleurs, le 

mécanisme qui décrit la dissolution des oxydes de fer dans les acides carboxyliques a été révélé 

par l’utilisation des oxydes de fer pur ou des ferrites synthétiques plutôt que des minéraux 

contenant du fer [71][72]. Les trois mécanismes de dissolution des oxydes de fer dans les acides 

organiques sont les suivantes : l’adsorption, la dissolution réductrice et la dissolution non 

réductrice. 

I.7.1.1. Adsorption de ligands organiques à l'interface du système 

Cette étape favorise la dissolution du fer en altérant la liaison Fe-O [65]. La formation du 

complexe de surface sur l’ion métallique déstabilise la liaison et induit la dissolution [73]  [74]. 

Ce type de dissolution se traduit par la formation de complexe de Fe(III) dissous et le 

détachement du complexe métallique régénérant la surface. Autrement dit, dans une suspension 

oxyde de fer/ acide, il se forme une  double couche électrique sur l’interface du système  

[75][76]. 

H�L ↔ nH� + L��                                                      Ionisation de l’acide 

≡ FeIII − O + H� ↔ ≡ FeIII − O … H�                   Protonation de l'oxygène 

La surface des groupes hydroxyle (-OH) devient des sites actifs pour l'adsorption des ligands 

organiques  [76][72][77][78], comme décrit par l’équation (1.26). 

≡ Fe − OH� + L�� +  H� ↔ [≡ FeIII − L](��#)� + H#O           Complexation de surface  (1.26) 

Dans la réaction précédente, il y’a une concurrence entre la surface active des groupes 

hydroxyles et les anions de la solution acide (oxalates, citrates et ascorbates…). Le rendement de 

l’équation (1.26) augmente avec l’augmentation de la stabilité des complexes [≡FeIII - L](n-2)-. 
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I.7.1.2. Dissolution non-réductrice  

Cette voie correspond au transfert des complexes ferriques adsorbés sur la surface des oxydes de 

fer à la solution acide (1.27) traduit par un simple processus de désorption. La dissolution non 

réductrice est caractérisée par une énergie d’activation élevée, la température est un paramètre 

important qui peut diriger la possibilité d’application de ce processus de dissolution. En effet, à 

basse température, ce processus n’est pas opératoire, cependant, à températures élevées, la 

dissolution non réductrice devient la voie principale dans la dissolution des oxydes est peut 

même remplacer la dissolution réductrice.   

[≡ FeIII − L](���)� +  H� →  [FeIII − L]!"
(��#)�

+ ≡ H              (1.27) 

I.7.1.3. La dissolution réductrice  

Cette étape de dissolution se caractérise par la production des ions ferreux dans la solution après 

une période d’induction, que ce soit en présence d’un oxyde de Fe(II) comme dans le cas de la 

magnétite ou d’un oxyde de Fe(III) l’exemple de l’hématite. 

Dans le cas de la magnétite, la dissolution peut décrite suivant l’équation (1.28) et la 

concentration des ions ferreux augmente lentement dans la solution [79][80]. 

[≡ FeIII − L](���)� → [FeIII − L]!"
(���)�                                 (1.28) 

Par ailleurs, pour l’hématite, la génération des ions ferreux dans la solution est très lente, elle 

implique le transfert d’électrons du complexe adsorbé à la surface des ions de fer(III) (Eq.1.29 à 

Eq.1.30). Une fois les ions de Fe(II) ont été générés dans la solution, le processus de dissolution 

devient autocatalytique et le taux de dissolution augmente de manière significative.  

[≡ FeIII − L��](���)� ↔ [≡ Fe&& − L(��')�](���)�                                        (1.29) 

[Fe&& − L(��')�](���)� → Fe!"
�� + Produits d'oxydation du ligand                  (1.30) 

Fe!"
�� + L�� ↔ [Fe�� − L]!"

(���)�      (Complexation)                                     (1.31) 

I.7.2. Facteurs affectant le processus de dissolution 

La dissolution d’une suspension d’un oxyde de fer peut être affectée par plusieurs paramètres ; 

les propriétés de l'oxyde lui-même (la distribution et la taille des particules, la surface spécifique 

et la composition chimique), la composition de la phase liquide (le pH, le potentiel redox, la 

concentration du solvant et les agents réducteurs et complexants), ainsi que les propriétés du 

système (la température et la nature de la lumière UV) peuvent tous être considérés comme des 

variables d'un processus de dissolution. Certains d'entre eux sont fixés dans la plupart des études, 

par exemple, la composition chimique du solide. La recherche se concentre sur la détermination 

de l’élimination de quelques variables seulement sur le processus de dissolution.  
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En effet, contrairement à l’effet de la température sur la dissolution des oxydes de fer qui reste 

modéré jusqu’à des valeurs très élevées (supérieures à 90 °C) [81], le pH montre un effet très 

important dans ce processus parce qu’il joue sur la charge de la surface de l’oxyde et du solvant. 

Des taux de dissolution satisfaisants ont été obtenus lorsque les valeurs de pH sont dans la 

gamme entre 2 et 3 avec une valeur optimale de 2,6 [68][79][82]. Par ailleurs, plusieurs 

chercheurs ont démontré que ce phénomène est assisté par des agents chélateurs performants 

capables de former des complexes tel que l’acide oxalique et l’EDTA [79][83][84]. Ainsi que 

d’autre travaux de recherche ont rapporté que les irradiations, qu’elles soit dans le visible ou 

ultraviolette ont un effet très bénéfique sur le processus de dissolution des oxydes de fer en 

présence des acides organiques parce que la lumière (UV ou Visible) assure la réduction 

photochimique du fer ferrique en fer ferreux [68][69][84][85]. 

I.7.3. Création du système de like-Fenton en présence des oxydes de fer et des acides 

carboxyliques 

Les complexes formés entre les oxydes de fer (III) et les acides (poly)carboxyliques sont 

généralement stables à l'obscurité, cependant, ils ont des coefficients d’absorption dans le 

domaine du spectre visible plus élevés que ceux des complexes aqueux. Plusieurs investigations 

ont rapporté leurs activités photochimiques qui s’interprètent par la création du like-Fenton. 

Nombreux avantages sont liés à l’application de ce procédé pour le traitement des polluants 

organiques; les oxydes de fer sont très abondants dans l’environnement, ils sont stables sous 

irradiation, non toxiques, représentent une source importante de fer et faciles à récupérer et 

régénérer à la fin de traitement [86][87][88][89][90]. D’autre part, les acides carboxyliques sont 

aussi très abondants dans l’environnement, ils proviennent de la sécrétion des plantes et comme 

intermédiaire dans l’oxydation des phénol [91][92]. Le couplage des acides carboxyliques avec 

les oxydes de fer (composés naturels) en présence de la lumière solaire induit la réaction de 

photo- like-Fenton sans un ajout externe du peroxyde d’hydrogène avec un rendement plus élevé 

que celui des espèces Fe(OH)2+ ou des oxydes de fer seuls [93][94], ainsi que ce procédé élimine 

l’exigence de l’étape d’acidification primordiale pour le Fenton homogène (possibilité 

d’application dans une large marge de pH) [95]. 

Les équations citées ci-dessous (Eq.1.32 à Eq.1.38) décrivent le mécanisme responsable sur la 

formation des espèces oxydantes qui vont détruire les polluants organiques en présence de 

l’oxyde de fer et l’acide carboxylique sous irradiation de la lumière. 

Oxyde de fer + acide organique → [Fe(III) − ligant organique]           (1.32) 

[Fe(III) − ligant organique] + hv → [Fe(III) − ligant organique]∗        (1.33) 
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[Fe(III) − ligant organique]∗ → Fe(II) + Radical organique                 (1.34) 

Radical organique +  O� → O�
.� + oxydation organique                        (1.35) 

Fe(III) +  O�
.� → Fe(II) +  0�                                                                     (1.36) 

2H! + 2O�
.� ↔ H�O� +  O�                                                                        (1.37) 

H�O� + Fe(II) → Fe(III) +  HO. +  HO�                                                   (1.38) 

 

L’efficacité du système oxyde de fer/acide carboxylique dépend de plusieurs facteurs, la nature 

de l’acide utilisé est en tête de liste. Une des raisons qui peut expliquer la différence d’efficacité 

entre les différents acides carboxyliques en présence d’un oxyde de fer est la quantité du Fe(II) 

généré, le tableau I.5 illustre clairement que sa quantité dépend de la nature de l’acide 

carboxylique (oxalique, tartrique, citrique, malonique…) et que les meilleures valeurs des 

rendements quantiques de la formation des ions ferreux ont été obtenues par l’acide oxalique et 

tartrique.   

 

Acide formique maléique oxalique tartrique malonique malique citrique 

Φ(Fe(II)) à 365 nm 0,05–0,55 0,2– 0,29 1,0– 1,2 1,1 0,026 0,510 0,589 

 

Tableau I.5. Rendements quantiques de formation de Fe(II) lors de 

 la photolyse de complexes [Fe(III)-acides organiques] [96]. 

 

Dans la littérature, plusieurs investigations qui portent sur l’oxydation des polluants organiques 

par les oxydes de fer en présence des acides carboxyliques et de la lumière montrent que l’acide 

oxalique est le plus efficace [96][97][98]. 

 

I.7.4. Procédé de like-Fenton en présence des oxydes de fer et de l’acide oxalique 

Les complexes des oxydes de fer/oxalate subissent des réactions photochimiques rapides en 

présence de la lumière solaire [99][100]. Le schéma de la figure 1.7 proposé par Mazellier et 

Sulzberger représente le cycle de fer induit par la lumière dans ce système [101]. 



Chapitre I : Etude bibliographique 
 

 

    24 

 

 

Figure I.7 : Photolyse des complexes de Fe(III)/oxalate/UV 

La première étape essentielle dans le processus de dégradation de polluants en présence d’une 

suspension d’oxyde de fer et de l’acide oxalique consiste en l'adsorption spécifique de ce dernier 

sur la surface de l’hydroxyde de Fe(III) (Eq.1.39). Ensuite, sous irradiation, les complexes de 

Fe(III)/oxalate subissent une photolyse à la surface formant le radical C2O4
.- (Eq.1.40), ce dernier 

se dissocie en radical CO2
•− et dioxygène de carbone (Eq. 1.41). Après, le radical CO2

•− réagit 

avec l’oxygène moléculaire pour donner le O2
•− (Eq.1.42), qui est en équilibre avec le radical 

HO2
• (pKa = 4,8) [102] comme le montre la séquence 2 de la figure I.7, le produit de dismutation 

de HO2•/O2
•− est le peroxyde d’hydrogène (Eq. 1.43). 

Oxyde de fer + nH�C�O�  ↔ [Fe(C�O� )�](����)�                     (1.39)        

                         [Fe(C�O� )�](����)�
 + hν → FeII(C2O4)2

2− + (C2O4)•−                                                (I.40) 
(C�O�).� → CO� + CO�

.�                                                               (1.41) 

CO�
.� + O� → CO� + O�

.�                                                               (1.42) 

2HO�
. → H�O� + O�                                                                     (1.43) 

Le peroxyde d’hydrogène formé entre en réaction avec le Fe2+ donnant lieu à la réaction de 

Fenton (Eq. 1.38). 

Bien que l’efficacité du procédé oxyde de fer/acide oxalique/ lumière pour l’élimination de 

différents types de polluants organiques a été bien prouvée [103][104][105], plusieurs 

paramètres influent sur le rendement de ce procédé tels que les propriétés physicochimiques de 

l’oxyde de fer, le pH de la solution, la concentration en polluant … Dans la suite, on discute 

l’influence de quelques uns: 
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I.7.4.1. Effet du type et des propriétés de surface de l’oxyde de fer  

 

Lan et al. [106] ont trouvé que l'hématite a une activité plus élevée que la goethite pour la 

dégradation du pentachlorophénol (PCP), dans les mêmes conditions opératoires, un taux de 

dégradation de 68 % et 83 % du PCP a été obtenu après une heure de réaction en présence de la 

goethite et de l’hématite respectivement. Tandis que Gulschan et collaborateurs ont investigué la 

photodégradation du bleu de méthylène par le même procédé en présence des oxydes de fer 

synthétisés et calcinés à différentes températures, ils ont affirmé que la magnétite a donné un 

pourcentage de minéralisation de colorant plus important que l’hématite [107]. D’autre  part, Lei 

et al. [104] et Liu et al. [108] ont trouvé que la calcination des oxydes de fer diminue leurs 

photoréactivités envers la photodégradation de l’orange I et le 2-mercaptobenzothiazole en 

présence des oxalates. 

 

I.7.4.2. Effet du pH de la solution  

 

Nombreuses études ont montré l’existence d’un pH optimal pour le procédé de like-photo-

Fenton créé par un oxyde de fer et l’acide oxalique en phase hétérogène, il est entre 3 et 4       

[109][110][111][105][104][112]. Le procédé devient moins efficace en dehors de cette gamme. 

Cependant, Gulshan et al ont montré une efficacité de ce procédé allant de pH = 2 jusqu’à pH = 

5 (présence des espèces très réactives de Fe(III)-oxalate) [107]. 

 

I.7.5. Adsorption des polluants organiques sur les oxydes de fer 

 

L’adsorption est un phénomène de surface, par lequel des molécules présentent dans un effluent 

liquide ou gazeux, se fixent à la surface d'un solide selon divers processus plus ou moins 

intenses, elle dépend à la fois de l’interface et des propriétés physico-chimiques de l’adsorbât 

[113]. Ce phénomène spontané provient de l'existence à la surface du solide de forces non 

compensées, qui sont de nature physique ou chimique qui conduisent respectivement à deux 

types d'adsorption: la chimisorption et la physisorption. Le tableau I.6 résume les principales 

différences entre l’adsorption physique et l’adsorption chimique.  
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Propriété Adsorption chimique Adsorption physique 

Chaleur d’adsorption  Environ 10 Kcal/mol Environ 5 Kcal/mol 

Température de processus Plus élevée Relativement basse 

Liaison entre gaz –solide Chimique Physique 

spécificité cristallographique Processus spécifique Processus non spécifique 

(pratiquement indépendant 

de la géométrie atomique 

extérieure) 

Désorption Difficile Facile 

La distance entre les 

molécules et la surface de 

solide 

 

Petite Grande 

La vitesse d’adsorption 

 

Lente Rapide 

Les énergies de liaison >40 KJ/mole 0 et 40 KJ/mol 

prise de saturation Phénomènes monocouche Phénomènes multicouches 

nature de sorbat dépend de l'adsorbant et de 

l’adsorbat 

la quantité d'adsorbat enlevée 

dépend davantage de 

l'adsorbat que sur l'adsorbant 

 
Tableau I.6: Comparaison entre l’adsorption physique et l’adsorption chimique [113]. 

 

Le schéma reporté sur la figure 1.8 représente les étapes du phénomène d’adsorption qui sont 

principalement: 

1- Diffusion de l’adsorbât de la phase liquide externe vers celle située au voisinage de la surface 

de l’adsorbant. 

2- Diffusion extra-granulaire de la matière, c’est-à-dire transfert du soluté à travers le film 

liquide vers la surface des grains). 

3- Transfert intra-granulaire de la matière (transfert de la matière dans la structure poreuse de la 

surface extérieure des graines vers les sites actifs). 
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4- Réaction d'adsorption au contact des sites actifs, une fois adsorbée, la molécule est considérée 

comme immobile. 

 

Figure 1.8. Schéma représentatif du phénomène de l’adsorption  

Parmi une grande gamme d’adsorbants, les oxydes de fer font l’objet de nombreuses études 

focalisées sur l’adsorption de différents types de polluants. Peak et al. [114] ont étudié 

l’élimination d’une molécule très toxique, la sélénate (SeO4
2-) par adsorption sur une hématite, 

goethite et un oxyde de fer hydraté. Les résultats ont prouvé que le taux d’adsorption est affecté 

par le pH du milieu et par la force ionique. Saikia et al. [115] ont suivi l’adsorption de 3,4- acide 

dihydroxybenzoïque (3,4-DHBA) et de 1,2-dihydroxybenzène (pyrocatéchol) sur l’hématite. Les 

résultats ont montré que les deux polluants réagissent de la même façon sur la surface de cet 

oxyde de fer, le temps d’équilibre est atteint au bout de 60 minutes. Par ailleurs, l’adsorption du 

cadmium sur l’oxyde de fer Fe2O3.H2O a été évaluée par Christian et al. [116], en présence de 

différents cations (Ca, Mg, Sr et le Ba) ainsi qu’en système binaire Ca-Cd. Les résultats ont 

montré que la force ionique a une influence sur le rendement d’adsorption pour le système 

binaire et l’inhibition augmente avec l’augmentation de la concentration des ions Ca2+.  Alors 

que pour le cadmium seul, le taux n’est pas affecté par la variation de la force ionique dans la 

solution. En outre, quatre adsorbants différents ; l’hématite, la goethite, la magnétite et le fer de 

valence zéro (FVZ) ont été utilisé par  Mamindy-Pajany et al. pour l’étude de l’adsorption de 

l’arsenic (V), le taux d’adsorption est directement lié à la teneur du fer dans les différents 

adsorbants, il est classé comme suit : goethite < l’hématite < la magnétite < le FVZ. Pour les 

adsorbants testés, l'hématite est la plus efficace pour l’élimination de l’arsenic du milieu naturel, 
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car elle donne de bon rendement pour toute une gamme du pH et de concentration de l'arsenic 

[117]. 

I.8. Présentation du polluant : Les colorants 

La matière colorante est un assemblage de groupes chromophores, auxochromes et de structures 

aromatiques conjuguées (cycles benzéniques, anthracène, perylène, etc.). Ces groupements sont  

capables de transformer la lumière blanche dans le spectre visible (de 380   à 750 nm), en 

lumière colorée par réflexion sur un corps, ou par transmission ou diffusion. Les groupements 

auxochromes permettant d’assurer la solubilité du colorant dans l’eau, ou d’établir des liaisons 

efficaces avec les groupements chimiques du support à colorer. Dans la suite, nous représentons 

les groupes chromophores et auxochromes classés par intensité décroissante [118]. 

A- Principaux groupes chromophores : 

- Azo (-N=N-) 

- Nitroso (-N=O ou -N-OH) 

- Carbonyle (>C=O) 

- Vinyl (-C=C-) 

- Nitro (-NO2 OU =NO-OH) 

- Thiocarbonyle (>C=S) 

- Méthine (-CH=, -CR=) 

- Azométhine (-CH=NH) 

- Azométhine N substitué (-CH=N-) 

B- Principaux groupements auxochromes : 

- Amine primaire (Amino -NH2) 

- Amine secondaire (Méthylamino -NHCH3) 

- Amine tertiaire (Diméthylamino -N (CH3)2) 

- Hydroxyl (-HO) 

- Alkoxyl (-OR) 

- Groupes donneurs d'électrons 

- NH3, -COOH, -SO3H. 

- Iodi (I-) 

- Bromo (Br-) 

- Chloro (Cl-) 

I.8.1. Classification des colorants  
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Les colorants peuvent être classés soit en fonction de leurs structures chimiques (la nature de son 

groupe chromophore) [119], ou selon le mode d’utilisation et d’application de la couleur qui 

dépend à son tour du groupe auxochrome: classification tinctoriale. Le tableau I.9 réuni les deux 

classes de colorants. 

      Classification chimique               Classification tinctoriale 

Les colorants anthraquinoniques 

Les colorants indigoïdes 

Les colorants xanthène 

Les phtalocyanines 

Les colorants nitrés et nitrosés 

 

   Les colorants acides (anioniques) 

   Les colorants basiques (cationiques) 

   Les colorants de cuve 

   Les colorants directs 

   Les colorants à mordants 

   Les colorants réactifs 

   Les colorants ou azoïques insolubles 

   Les colorants dispersés 

Tableau I.9 : Classification des colorants 

Les schémas suivants représentent les principales structures de quelques familles de colorants 

selon la classification tinctoriale. 

 

 

Les colorants azoïques 

 

 

Les colorants xanthènes 

 

 

Les colorants nitrés et nitrosés 

 

Les colorants anthraquinoniques 

     Figure I.9. Quelques groupements fonctionnels selon la classification                         

tinctoriale de colorants. 

 I.8.2. Utilisation et application des colorants 

Les grands domaines d’application des colorants sont les suivants: 
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· Dans l’industrie textile de la fourrure, du cuir, textile à usage vestimentaire, de décoration, de 

bâtiment, de transport, textile à usage médicale …) [120][121]. 

· Dans l’industrie de matières plastiques (pigments) [122]. 

· Dans l’industrie du bâtiment : peintures (pigments). 

· Dans l’industrie pharmaceutique (colorants). 

· Dans l’industrie des cosmétiques. 

· Dans l’industrie agroalimentaire (colorants alimentaires) [123]. 

· Dans diverses industries utilisées pour des carburants et des huiles. 

· Dans l’imprimerie (encre, papier) [124].  
 
I.8.3. Effet sur l’environnement 
 
Comme l'industrie textile utilise de grands volumes d'eau, il est estimé que entre 10 à 15 % des 

quantités initiales sont perdus durant les procédures de teinture et sont évacués sans traitement 

préalable dans les effluents [125][126]. En dehors de l'aspect inesthétique, dont des colorations 

anormales peuvent être perçues par l’œil humain à partir de 5 x 10-6 g/L  [127], les agents 

colorants ont la capacité d'interférer avec la transmission de la lumière dans l’eau, bloquant ainsi 

la photosynthèse des plantes aquatiques [128]. Sous l’action des microorganismes, les colorants 

libèrent des nitrates et des phosphates dans le milieu naturel, la consommation de ces espèces 

nutritives par les plantes aquatiques accélère leurs proliférations anarchiques et conduit à 

l’appauvrissement en oxygène par inhibition de la photosynthèse dans les strates les plus 

profondes des cours d'eau et des eaux stagnantes. Par ailleurs, en répondant à des critères 

socioéconomiques, l’industrie textile est encline à synthétiser des colorants de plus en plus 

stables. Dans le but d’obtenir cette stabilité, les colorants sont synthétisés avec des structures 

chimiques très complexées en présence de cycles aromatiques, ce qui les rendent difficiles à 

biodégrader dans les conditions aérobies [129][130]. En plus, les colorants peuvent également 

engendrer des effets très néfastes dans les eaux lorsqu’ils subissent une dégradation anaérobique 

dans les sédiments du fait de la formation d’amines très toxiques issues de leurs dégradation 

incomplète par les bactéries  [131][132][133].  

I.8.4. Effet sur la santé 

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

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

sont les colorants diazoiques et cationiques. En effet, des problèmes de santé très sévères ont été 
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causés par la plupart des colorants azoïques [134], en l’occurrence, le problème d’allergie 

cutanée et pulmonaire et le grave problème des cancers cutanés et de la vessie. 

Les colorants xanthiques ont été démontrés d’être toxiques pour un large spectre d’insectes. 

Hawkins et al. affirment qu’un colorant xanthène (l’érythrosine B) est phototoxique. Cette classe  

de colorant conduit à l’augmentation de l’activité antivirale de quelques composés spécifiques 

[135][136]. 

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

nouveau. L’augmentation du nombre de cancer de la vessie observé chez des ouvriers de 

l’industrie textile, est reliée à leurs exposition prolongée aux colorants azoïques [137]. Depuis, 

les travaux effectués sur ces colorants ont démontré que ces composés chimiques présentaient 

des effets cancérigènes pour l’homme et l’animal [138][139][140]. 

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

différente : 

1- Action sur le système nerveux central: interférences avec la neurotransmission et 

synthèse excessive d’acétylcholine ou présence d’amines biogènes. 

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

anomalie des récepteurs neuroniques. 

3- Inhibition ou déficit de certaines enzymes. 

4- Augmentation de la perméabilité intestinale [141] [142]. 

I.8.5. Photo-transformation du bleu de méthylène et de la rhodamine B  

L'intérêt porté à la rhodamine B (RhB) et au bleu de méthylène (BM) se justifient pleinement au 

regard des constatations qui mettent en évidence leurs impacts néfastes sur l'environnement et 

l'étude de leurs potentiels élimination par des voies différentes prend de ce fait tout son sens. De 

nombreuses études sur le devenir et l'élimination de ces composés (le BM et la RhB) dans 

l'environnement ont été réalisées depuis les 20 dernières années en utilisant différentes voies.  

On peut citer parmi les voies d’élimination du BM, sa photodégradation par de différents 

catalyseurs synthétisés, par le dioxyde de titane dopé et par le réactif de Fenton et de like Fenton 

en phase hétérogène. 

En 2013, Ahmed et ses collaborateurs ont étudié la dégradation photocatalytique du bleu de 

méthylène sous irradiation UV en utilisant des nanoparticules de Fe2O3/ TiO2 synthétisés par la 

méthode sol-gel, en variant le pourcentage de Fe2O3 de 0 à 20%. L’incorporation de l’hématite 

avec un pourcentage allant jusqu’à 7% conduit à une augmentation de l’absorbance des 
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échantillons dans le visible. Ces catalyseurs ont eu une efficacité importante vis-à-vis la 

dégradation du bleu de méthylène [143]. En outre, Yao et al. ont préparé un nouveau catalyseur 

par le dépôt des nanoparticules du Ag3PO4 sur le TiO2 (p25) et ont étudié son activité 

photocatalytique à travers la dégradation du bleu de méthylène, ce dernier a montré une activité  

plus importante que celle du TiO2 seul en raison de l’élévation de la séparation électron-trou 

positif [144]. Ainsi que Lipeeka et al. [145] ont synthétisé un TiO2 supporté par Ag, le Sn et par 

AgSn (la méthode sol-gel), ils ont montré que l’activité photocatalytique des nanoparticules 

bimétalliques est plus importante comparativement à ceux avec un seul métal. En effet, les 

constantes de vitesse de la cinétique de dégradation du BM sont de 1,4 x10-2 et de 0,1 x10-2 min-1 

pour le AgSn bimétallique et le dioxyde de titane seul respectivement. En plus, ils ont confirmé 

la rentabilité de ce catalyseur en terme de nombre de réutilisation, d’où il reste efficace jusqu’à la 

5ème fois de son utilisation.  

Par ailleurs, Yang et al. [146] ont étudié la dégradation du BM en présence de différents 

catalyseurs de Fe3O4, de Fe3O4-SiO2-TiO2, SiO2-rGO-TiO2 et Fe3O4-rGO-TiO2, ils ont trouvé 

que ceux constitués de trois produits présentent la meilleure activité à  cause de l’effet synergie. 

Ils ont aussi suivi la cinétique du BM lors de l’ajout du peroxyde d’hydrogène à une solution 

contenant du Fe3O4-rGO-TiO2 en présence de la lumière UV, les résultats ont montré que la 

cinétique de dégradation du BM a été améliorée en présence du peroxyde d’hydrogène à cause 

de la création d’une réaction de like-photo-Fenton où 99 % du BM ont été dégradé au bout de 2 

heures.  

En outre, Wang et al. [147] ont étudié la dégradation du BM par le procédé de like-

Fenton créé par la Feroccène (Fe(C5H5)2). Les résultats obtenus ont montré que le pourcentage 

d’élimination du BM est de 99 % après le troisième usage du catalyseur, ce qui confirme la 

rentabilité de ce catalyseur. La cinétique de dégradation est du pseudo-premier-ordre. 

L’augmentation de la température dans l’intervalle de 30 °C à 60 °C accélère la cinétique de 

dégradation du BM, ainsi que la constante apparente croit de 26,02 x10-3 min-1 à 83,88 x10-3 min-

1 lorsque la dose du catalyseur augmente de 0,186 à 0,558 g.L-1. Le mécanisme de décomposition 

du BM par ce procédé a été discuté. En effet, les analyses par chromatographie montrent que les 

ions apparaissent tout au début de la réaction de dégradation ce qui indique que la première 

bande qui se casse est la liaison S−Cl et que le BM s’oxyde en NO3
−, Cl−, et SO4

2− ainsi à 

l’apparition des intermédiaires à faible masse : benzothiazole, phenol, -OH et HSO3. Le schéma 

de la figure I.10 représente le mécanisme de dégradation du BM par le procédé like –Fenton en 

présence de la Ferroccene. 
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Figure I.10. Mécanisme de photodégradation du BM par le procédé like-Fenton                        

en présence de la Forrocene 

Par ailleurs, le même auteur a étudié la dégradation du BM par le procédé de Fenton en phase 

hétérogène mais avec d’autres types de catalyseurs Fe(II)Fe(III)-LDHs, préparés par la co-

précipitation de FeSO4·7H2O et Fe2(SO4)3 avec différents ration de [Fe2+]/[Fe3+]. Les résultats 

obtenus montrent que la meilleure dégradation du BM a été obtenue à pH = 3 et que la cinétique 

est bien décrite par la loi du pseudo deuxième ordre. Le mécanisme qui décrit la dégradation du 

BM par ce procédé est représenté sur la figure I.11 [148]. Dans ce mécanisme, les ions Cl-, NO3- 

et SO4
2- apparaissent comme produits finaux de la photodégradation du BM après la formation 

du DL-Norleucine dans la première heure de réaction et la transformation de formaldéhyde, 

benzothiazole, et le dl-Norleucine aux pleiocarpamine, phénol… Les études de Wang montrent 

que la dégradation du BM par le procédé de Fenton en phase hétérogène s’effectue suivant deux 

mécanismes distincts, tout dépend du type de catalyseur utilisé. 
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Figure I.11 : Mécanisme de dégradation du BM par le procédé like Fenton                                  

en présence de Fe(II)Fe(III)-LDHs. 

Les études réalisées sur la RhB sont aussi nombreuses et plusieurs aspects de son devenir et de 

son élimination ont été abordés tant au point pratique que fondamental. Parmi ces études, on cite 

celles concernant l'élimination de la RhB par la sonochimie, par la photcatalyse en présence de 

différents types de nanoparticules en suspension et par la combinaison d'oxydes de fer et de 

l’oxalate ou de malonate. 

En 2010, Maroani et al. [149] ont étudié la dégradation sonochimique de la RhB en solution 

aqueuse, leurs résultats avèrent que les constantes cinétiques de dégradation sont fortement 

influencées par la concentration de colorant, la puissance ultrasonore, le pH de la solution ainsi 

que la température de la solution. Au bout de 120 minutes, les molécules de la RhB sont 

totalement disparues tandis que le taux de minéralisation est que de 45 %. En outre, l’ajout du fer 

élémentaire, bivalents et trivalents ou du CCl4 à la solution améliore la cinétique de la 

décoloration de la RhB en raison de la création d’une réaction de Fenton en présence du fer et de 

la formation des espèces actives pour le CCl4. L’accélération en présence de différents types de 

fer joint l’ordre suivant Fe (II)> Fe (III)> Fe0 alors qu’elle augmente avec l’augmentation de la 

concentration du CCl4. D’autre part, la légère diminution du degré d’élimination de la RhB en 

présence de concentrations élevées de saccharose et de glucose est une indication claire que 

l'irradiation ultrasons est un procédé prometteur pour l'élimination de la RhB présent dans un 

liquide alimentaire contenant du saccharose et du glucose. Par ailleurs, Liu et al. 2012 [150] ont 
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étudié la dégradation de la RhB par des nanoparticules de nickel ferrite «NiFe2O4». Les résultats 

obtenus révèlent qu’un faible taux d’adsorption de ce polluant sur les nanoparticules a été 

obtenu. Sous irradiation, les pourcentages de dégradation sont de 2,4% et de 33,7% en présence 

de 0,2 g NiFe2O4 et de 10-3 M de l’acide oxalique respectivement. Tandis que, ce colorant a été 

dégradé à 98,7% en présence de l’acide oxalique et du catalyseur ensembles, ce qui indique que 

ces nanoparticules possèdent un pouvoir d’un catalyseur qui peut générer une réaction de Fenton. 

D’autre part, en 2013, Rahman et al. ont synthétisé des nanoparticules de ZnO avec l’acétate de 

zinc comme un précurseur et l’acide oxalique à 80 °C. Ils ont étudié la performance 

photocatalytique de ces nanoparticules par le suivi de la photodégradation de la RhB. En effet, au 

bout de 70 minutes, 95% du polluant ont été dégradé en présence de ces nanoparticules. La 

cinétique suit la loi du pseudo premier ordre et la constante de vitesse est égale à 0.0343 min-1 

[151]. Ainsi qu’en 2014, Wang et al. [152] ont synthétisé deux nouveaux catalyseurs par la 

méthode hydrothermal; le disulfure de molybdène (MoS2) et le sous-carbonate de bismuth 

(Bi2O2CO3), avant de tester leurs activités photocatalytiques, plusieurs analyses ont été élaborées 

pour examiner la structure de phase, la morphologie et les propriétés optiques des échantillons 

synthétisés;  la diffraction des rayons X, la microscopie électronique à balayage, la microscopie 

électronique à transmission et UV-vis diffuse la spectroscopie de réflectance. Les résultats 

obtenus montrent contrairement au Bi2O2CO3 pur, les composites MoS2/Bi2O2CO3 ont montré 

des propriétés photocatalytiques plus améliorées (l'activité photocatalytique optimale a été 

obtenue lorsque le Bi2O2CO3 a été chargé avec 0,5.% de MoS2) et plus de  99% de RhB sont 

dégradées dans 150 minutes. Par ailleurs, Xiao et al. [153] ont examiné l’effet de l’acide 

oxalique et de l’acide malonique sur la dégradation de la RhB dans trois système différents 

UV/Fe(III), UV/Fe(III)/H2O2 et Fe(II)/H2O2 en présence de Fe(III) et de l’acide oxalique et 

l’acide malonique séparément. Le taux de dégradation de la RhB dépend de la spéciation des 

ions Fe(II/III). Les deux acides sont capables de former des complexes stables avec le Fe(III). La 

photolyse du complexe Fe(III)-oxalate génère les mêmes espèces réactives formées par la 

réaction de Fenton qui sont .OH, O2
.-, HO2

.. En revanche, les résultats obtenus montrent que la 

réaction des complexes Fe(III)-malonate est totalement différente de celle du Fe(III)-oxalate. En 

effet, lors de sa photolyse, le complexe Fe(III)-malonate ne produit pas de peroxyde d’hydrogène 

et que très peu de Fe(II). Les deux complexes de Fe(III)-oxalate et de Fe(III)-malonate montrent 

une faible réactivité à travers la réaction de Fenton comparativement à celle du Fe(III)-OH. En 

outre, Goe et al. [154] ont étudié la dégradation de la RhB sur un catalyseur synthétisé à partir du 

kaolin, plusieurs étapes ont été suivies pour former de l’hématite et arriver à l’insérer dans cette 
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argile. Les résultats obtenus montrent que ce catalyseur est très efficace vis-à-vis la dégradation 

de la RhB dans une large gamme de pH de 2.21 - 10.13. Cependant, un optimum a été obtenu à 

un pH allant de 2 à 5, les pourcentages de décoloration et de minéralisation de la RhB sont de 

98% et 66% respectivement, cela dans 120 minutes de réaction. Les auteurs ont démontré que les 

radicaux hydroxyle ont été générés à l’issu de la réaction de Fenton hétérogène crée par le 

procédé Fe2O3–Kaolin/H2O2/vis. En effet, en premier temps, dans le noir, la RhB s’adsorbe sur 

la surface du catalyseur, après, le Fe(III) se photo-réduit en Fe(II). Le fer ferreux formé réagit 

avec le peroxyde d’hydrogène pour générer les radicaux hydroxyle.   
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Dans ce chapitre, nous exposons les produits et les réactifs, les différentes méthodes de dosage 

ainsi que  les équipements d’analyses utilisés pour la réalisation de notre travail de recherche. 

II.1. Produits utilisés 

II.1.1. Réactifs et solvants 

§ Bleu de méthylène                    C16H18N3SCl    99 %, Reidel-de Haën 

§ Rhodamine B           C28H31N2O3Cl    98 %, Merck 

§ Acide oxalique           H2C2O4       99.5 %, Prolabo 

§ Acide citrique         C5H8O7       100 %, Prolabo 

§ Acide tartrique           C4H6O6       99 % VWR Prolabo 

§ Acide malonique          C3H4O4       99 % VWR, Prolabo 

§ Acide succinique          C4H6O4       99 % VWR, Prolabo 

§ Acide perchlorique         HClO4       60 %, Merck 

§ Sulfate de sodium   Na2SO4 99 %, Prolabo  

§ Carbonate de sodium   Na2CO3 99 %, Labosi  

§ Bicarbonate de sodium   NaHCO3 99.5 %, Panreac 

§ Chlorures de potassium 

§ Chlorures de sodium 

  KCl 

 NaCl 

99,5 %, Labosi 

99,5 %, Labosi 

§ Peroxyde d’hydrogène   H2O2 99.5 %, Prolabo 

§ Persulfate de sodium       Na2S2O8 99 %, Prolabo 

§ Hydroxyde de sodium 

§ Sel de Mohr 

  NaOH 

(NH4)2Fe(SO4)2.6H2O 

98 %, Carlo Erba Reagenti 

99 %, Labosi 

 

Pour le dosage du Fe (II) 

§ 1,10-phénantroline, >99 %, Fluka. 

§ Acétate de sodium, >99 %,  Prolabo. 

§ Acide sulfurique 97 % VWR Prolabo Chemicols. 

 

Pour le dosage du peroxyde d’hydrogène 

§ TiCl4, 98 %, Fluka Analytical (Sigma Aldrich). 

§ Acide sulfurique, 97 %, Biochem. 

§ Ter-butanol,  > 99%, Prolabo. 
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Pour la mesure de la DCO 

§ Sulfate de mercure HgSO4  99 %,  Biochem (Chemopharma) 

§ Sulfate d’argent Ag2SO4, Sigma Aldrich 

§ Dichromate de potassium 100 % K2Cr2O7, Prolabo 
  
II.1.2.  L’oxyde de fer naturel 

L’oxyde de fer naturel provient du gîte de fer de Chaabet El Ballout, situé dans la wilaya de 

Souk Ahras dans le Nord - Est de l’Algérie. Après broyage, la poudre a été bien lavée avec de 

l’eau ultra pure puis séchée à l’étuve à 45 °C. Nous avons calciné des échantillons de cet oxyde 

de fer naturel à différentes température (800 °C, 400 °C) pendant deux heures de temps. 

 

II.2. Préparation des solutions 
Les différentes solutions ont été préparées avec de l’eau ultra-pure en utilisant l’appareil 

Millipore. Les mesures et les ajustements du pH de toutes les solutions ont été réalisés à l’aide 

d’un pH-mètre de type «HANNA» équipé d’une électrode de verre combinée. Il est à noter que 

le pH-mètre est préalablement étalonné avec des solutions tampons commerciales de pH acide 

(pH = 4,7), basique (pH = 10) et neutre (pH = 7). 

§ Solution mère de la RhB et du BM 

Les solutions mères de la rhodamine B et du bleu de méthylène sont préparées dans de l’eau 

ultra-pure. Pour obtenir 10-3 M de chacun de ces deux colorants, nous avons fait dissoudre 0,479 

g de la RhB et 0,319 g du BM dans des fioles de 1000 ml et les maintient sous agitation pendant 

une journée en abri de la lumière.  

§ Tampon acétate de sodium (pH = 4,5) 

Dans une fiole de 1 litre, on met 600 ml d’une solution  d’acétate de sodium concentré à 1 N, 

360 ml d’acide sulfurique (1 N) et on complète avec de l’eau ultrapure.  

§ Solution mère de 1,10-phénantroline (1 g.L-1) 
 
0,1 g de la 1,10-phénantroline a été diluée dans 1000 ml d’eau ultrapure à température ambiante 

et maintenue à l’abri de la lumière. Une agitation est maintenue jusqu'à une dissolution complète.  

 

§ Solution d’acide de chlorure de titanium 

10 ml de chlorure de titanium ont été diluées dans un litre d’acide sulfurique concentré à 2 N. 
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§ Solution de dichromate de potassium (8,33×10-3 M) 
 

2,4518 g de dichromate de potassium a été dissoute dans 1000 ml d’eau à température ambiante, 

la solution a été mise sous agitation à l’abri de la lumière jusqu'à la dissolution complète de 

celui-ci. 

§ Solution d’acide de sulfate d’argent 
 
0,66 g de sulfate d’argent cristallise a été dissoute dans 100 ml d’acide sulfurique concentré (36 

N). 

 

II.3. Protocole de différentes méthodes de dosage 

II.3.1. Dosage des ions de fer ferreux 

Les concentrations de Fe2+ ont été déterminées par le dosage complexomètrique, cette méthode 

est basée sur la formation d’un complexe de couleur rouge-orangé entre le Fe(II) et la 1,10-

phénanthroline. Ce complexe est très stable, il se forme entre le Fe(II) coordonné par trois 

ligands de phénanthroline. En effet, dans une solution aqueuse, la phénanthroline se comporte 

comme une base de Lewis : ses électrons libres, portés par les 2 atomes d’azote, peuvent être 

partagés avec le Fe(II) qui se comporte comme un acide de Lewis.  

Pour effectuer ce dosage, dans des fioles de 25 ml, nous avons versé un volume de 0,5 ml de 

l’échantillon à doser, 2,5 ml de tampon d’acétate (pH = 4,5) et 2,5 ml de 1,10-phénanthroline 

(1g.L-1) et en complète avec de l’eau ultra pure. Le mélange est laissé pendant environ une heure 

à l’obscurité avant la lecture de l’absorbance à 510 nm.  

 

Pour déterminer l’absorbance réelle des ions Fe(II) présents dans le milieu réactionnel et 

éliminer celle due au colorant nous avons appliqué la relation (2.1)  

 

AFe2+ = (l’absorbance après dosage) 510 – (absorbance du colorant)510             (2.1) 

 

La courbe d’étalonnage représentée sur la figure II.1 nous a permet de déterminer la 

concentration de Fe(II) par interpolation, tout en appliquant la relation II.2. Le coefficient 

d’extinction molaire est égal à 11180 mol
-1.L.cm-1. 

 

                                  [Fe�� ] =  
 (����!"#�$% �&�'$))+,-×�.

/,. 1+,-
                                                       (2.2)                  
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               Figure II.1. Courbe d’étalonnage du Fe(II) 

II.3.2. Dosage de peroxyde d’hydrogène 

La détermination de la concentration de peroxyde d’hydrogène par le chlorure de titanium 

permet une détection très élevée (10-5 à 10-2 mol/L ; ou 0,34 à 340 mg/L) par rapport aux autres 

méthodes. Le principe de cette technique est la formation d’un complexe jaune suite à la réaction 

des ions Ti4+ avec le peroxyde d’hydrogène en milieu acide pour produire l’acide pertitanique 

(H2TiO4), selon la réaction [1]: 

 

Ti�� 
+ H�O� +  2H�O →  H�TiO� +  4H

�                     (2.3) 
 

 

Le protocole expérimental de cette technique consiste à mettre, dans une fiole jaugée de 25 ml: 

· 2 ml d’une solution d’acide de chlorure de titanium  

· 2 ml d’une solution d’acide sulfurique concentrée (36 N). 

· Un volume connu de l’échantillon à analyser et en complète avec de l’eau ultra-pure 

Le mélange est laissé à l’obscurité pendant 10 minutes environ. La formation de couleur jaune 

est presque immédiate, et demeure très stable à température ambiante, l’absorbance de 

l’échantillon a été lue dans un spectrophotomètre UV-Visible à 410 nm, le coefficient 

d’extinction molaire de ce complexe est égal à ε410 = 665 L. mol-1.cm-1. La courbe d’étalonnage 

du peroxyde d’hydrogène est reportée sur la figure II.2. 
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Figure II.2. Courbe d’étalonnage de H2O2. 

 
 

La concentration de peroxyde d’hydrogène a été déterminée par la relation suivante (2.4). 
 

[H�O�] =  
 (�����!" 

�#$�%&'$� )*+,×�-

- .*+,
                                                (2.4) 

 

II.3.3. Demande chimique en oxygène   

La DCO est l’une des principales méthodes qui sert à déterminer la pollution organique globale 

des eaux résiduaires ou naturelles. Cette technique est basée sur: i- l’oxydation des matières 

organiques de l’échantillon, à chaud et en milieu sulfochromique concentré, ii- le dosage du 

chrome hexavalent résiduel. 

L’intérêt de la DCO réside dans la facilité de mise en œuvre de la méthode, dans sa 

normalisation (AFNOR T90-101) et surtout dans l’échec relatif des méthodes instrumentales de 

substitution comme la demande totale en oxygène et le carbone organique total [2].  

Le protocole d’analyse nécessite en premier temps le nettoyage rigoureux des tubes et leurs 

séchage dans l’étuve afin d’éliminer toute trace d’humidité. Ensuite, nous avons introduit les 

réactifs suivants : 

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

sulfurique concentré). 

· 0,1 g  de  sulfate  de  mercure. 

· 2 ml d’échantillon prélevé de chacune des solutions colorées préparées préalablement (ou 

d’eau ultra pure pour le blanc). 
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· 1 ml de dichromate de potassium (8,33×10-3 M). 

Après fermeture hermétique et homogénéisation des différents échantillons, nous avons placé les 

tubes dans un bloc chauffant de modèle WTW.CR3200 pendant 2 h à 148°C.  

L’absorbance de différents échantillons préparés, ci-dessus, ont été déterminés par 

spectrophotométrie UV-visible à la longueur d’onde de 440 nm, cette longueur d’onde 

correspond à l’absorption maximale du dichromate de potassium. La droite d’étalonnage 

représentant la DCO en fonction de l’absorbance est représentée sur la Figure II.3. 
 
 

 

                Figure II.3. Courbe d’étalonnage de la DCO 

 

Les réactions responsables de la minéralisation totale de nos polluants sont : 
 
Rhodamine B 
 

C28H31N2O3Cl + 38 O2 → 28CO2 + 2 NO3
− + Cl− + 3H+ + 14H2O            (2.5) 

Bleu de méthylène 

 C16H18N3ClS +  
��

�
O2 → 16CO2 + 3 NO3

− + Cl− + SO4
2- + 6H+ + 6H2O    (2.6) 

 

II.4. Dispositif d’irradiation 

Au niveau du laboratoire, nous avons utilisé trois dispositifs d’irradiation, qui sont 

principalement constitués d’une enceinte cylindrique, d’un réacteur mené d’une double 

enveloppe permettant la circulation d’eau de façon à garder la température des solutions fixe   à 

20°C. L’homogénéisation de la solution est assurée par une agitation magnétique à l’aide d’un 
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agitateur. Selon la nature de la lampe et sa longueur d’onde d’irradiation, en distingue quatre 

dispositifs d’irradiation au niveau de notre laboratoire : 

 

II.4.1. Dispositif d’irradiation à 254 nm 

Les irradiations à 254 nm ont été réalisées dans une enceinte cylindrique. Un réacteur en quartz 

de diamètre égal à 2,5 cm est placé au centre. Il est équipé de trois lampes UV germicides, à 

vapeur de mercure, basse pression l’entourant dans une symétrie parfaite et émettant 

principalement avec une puissance plus de 80 % à 253,7 nm. Le réacteur et les lampes sont 

placés dans le sens vertical du cylindre (Figure II.4). 

 

1- Enceinte cylindrique. 
2- Réacteur en quartz                
3- Lampe 30 W. 
 

 

             Spectre d’émission de la lampe germicide 30 W. 

Figure II.4. Dispositif d’irradiation et  spectre d’émission de la lampe à 254 nm 

 

II.4.2. Dispositif d’irradiation monochromatique à 365 nm 

A 365 nm, les irradiations ont été assurées à l’aide d’une enceinte cylindrique, mené de trois 

lampes UV (MAZDA) placées dans le sens vertical du cylindre et émettant principalement un 

rayonnement monochromatique à 365 nm (plus de 80 % de la puissance rayonnante). Le réacteur 

est en pyrex de diamètre de 2 cm est placée au centre (figure II.5).  
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1. Miroir cylindrique 
2. Réacteur 
3. Chemise de 
refroidissement 
4. Lampes HPW 125 

 

Figure II.5. Dispositif d’irradiation et spectre d’émission de la lampe à 365 nm 

 

II.4.3. Dispositif d’irradiation polychromatique à (300 nm <lirr< 450 nm) 

Ce système d’irradiation est constitué d’un tube fluorescent « Philips TLAD 15 W/05 »          (I = 

0,45 mW cm-1) placé à l’endroit de l’un des deux axes focaux d’un cylindre métallique    à base 

elliptique (Figure II.6). Le spectre d’émission de cette lampe présente un maximum vers 365 nm 

et une largeur de bande à mi-hauteur de 50 nm (Figure II.6).  

1

2
3

4

5 5

 

2. Cylindre à base   

     elliptique 

3. Réacteur en Pyrex 

4. Agitateur 

5. Robinet de remplissage  

 

Figure II.6. Dispositif d’irradiation et Spectre d’émission de la lampe  polychromatique 

(300 nm <lirr< 450 nm) 

 

II.4.4. Dispositif d’irradiation à 310 nm 

Les irradiations à 310 nm ont été réalisées dans une enceinte cylindrique, équipée d'un réacteur 

cylindrique en pyrex (dint = 2 cm) qui est entouré de six lampes de type Duke Sun Lamp GL 20 

W; ayant un maximum d'émissions vers 310 nm (figure II.7). 
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1 Réacteur en pyrex 
2 Solution 
3 Miroir cylindrique 
4 Tubes fluorescents 
5 Alimentation des tubes 
fluorescents 
6 Ventilateur  

 

 

 

Figure II.7. Dispositif  d’irradiation et spectre d’émission de la lampe à 310 nm 

 

II.4.5. Plateforme solaire du laboratoire 

Les irradiations solaires ont été réalisées à Constantine dans la station solaire du laboratoire 

LSTE (figure.II.8), durant les mois de Juin 2013 pendant des journées ensoleillées (latitude N, 

600 m au-dessus du niveau de la mer) dans des réacteurs cylindriques en Pyrex, posés 

verticalement. D’autre part, le réacteur de la plateforme solaire a été utilisé pour suivre la 

photolyse du BM sous irradiation solaire. 

 

Figure II.8. Plateforme solaire du laboratoire LSTE 
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II.5. Equipements d’analyses 

II.5.1. Spectrophotomètre UV-Visible 

Les spectres de différentes solutions et leurs absorbances ont été déterminés par un 

spectrophotomètre de type «Helios», cet appareil est informatisé pour la mémorisation et le 

traitement des spectres. Des cuves en quartz avec un trajet optique de 1 cm ont été utilisées.  

 

II.5.2. Radiomètre 

L’intensité lumineuse des différents dispositifs d’irradiation ainsi de la lumière solaire ont été 

mesurée à l’aide d’un radiomètre de type VLX-3W de Vilber équipé de deux sondes centrées sur 

254 et 366 nm et positionnées à la hauteur de l’échantillon. 

 

II.6. Démarche expérimentale 

Dans cette étude, les deux polluants modèles sont le BM et la RhB. Pour étudier leurs 

éliminations par photolyse, le protocole est simple, il comporte à introduire des volumes de 

colorants pris de la solution mère puis compléter à 50 ml dans les réacteurs des différents 

dispositifs d'irradiation (à 254 nm et 365 nm...), pour le procédé H2O2/UV ou S2O8
2-/UV, un 

volume approprié de chaque concentration de l’oxydant est ajouté avant de mettre les solution 

sous irradiation. Pour le réactif de Fenton, l’ajout des réactifs (H2O2, Fe2+), à la solution contenant 

le polluant se fait l’un immédiatement après l’autre, l’addition du deuxième réactif et après avoir 

complété le volume avec de l’eau ultra pure et homogénéisation de la solution, détermine le 

temps zéro de la réaction. Par contre pour le procédé photo-Fenton, c’est l’exposition aux 

irradiations qui détermine le temps t = 0 et qui se fait directement après homogénéisation de la 

solution contenant les trois réactifs. Les prélèvements effectués aux différents temps de réaction 

à l’aide d’une seringue. 

Pour les expériences de la photocatalyse, après 30 minutes d'agitation dans l’obscurité pour 

homogénéiser la suspension : oxyde de fer/colorant en présence de différents additifs tels que 

l’acide oxalique, ions inorganique… et permettre que les équilibres d’adsorption rapides soient 

atteints, l’irradiation est mise en place. On effectue des prélèvements de 3 ml de suspension en 

fonction du temps d’iiradiation. Les aliquotes sont ensuite filtrés sur filtres en acétate de 

cellulose de porosité de 0,45 µm. Les filtres sont à usage unique.  
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Introduction 

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

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

cours de ces dernières années, elles sont devenues très attractives et susceptibles de remplacer 

des techniques de traitement conventionnelles telles que l’adsorption sur charbon actif et la 

biodégradation. De nombreuses études ont montré que l’efficacité de la dégradation des 

polluants par la photolyse reste modérée [1][2], pour cela, plusieurs d’autres travaux ont été 

jugés nécessaire, le couplage des irradiations UV avec des oxydant tels que le peroxyde 

d’hydrogène et le persulfate [3][4][5] ou l’addition du fer ferreux au peroxyde d’hydrogène 

« réaction de Fenton » [6] pour dégrader des polluants organiques .   

Dans ce chapitre, nous intéressons en premier temps à l’étude des propriétés physico-chimiques 

du bleu de méthylène et de la rhodamine B, de leurs utilisations et leurs toxicités. En deuxième 

partie, nous discutons les résultats que nous avons obtenus concernant l’élimination de ces deux 

colorants par photolyse directe à 254 nm. L’influence de quelques paramètres sur la cinétique de 

décoloration du BM et de la RhB tels que la concentration initiale du substrat, le flux photonique 

ainsi que l’ajout du peroxyde d’hydrogène et le persulfate (H2O2/UV, S2O8
2-/UV) a été évalué. 

D’autre part, nous avons suivi la photodégradation de la RhB et du BM par le procédé de Fenton 

et de photo-Fenton. 

III.1. Etude des colorants en solution aqueuse  

III.1.1. Propriétés physico-chimiques du bleu de méthylène et de la rhodamine B 

III.1.1. 1. Le bleu de méthylène  

Le bleu de méthylène est un dérivé de phénothiazine [7], un colorant cationique [8], il existe 

comme une poudre vert foncé sous plusieurs formes hydratés : monohytraté, dihydraté, 

trihydraté et pentahytraté [9], le plus courant c’est le trihydraté [10]. Il est couramment utilisé 

comme modèle de contaminant organique en raison de sa structure moléculaire stable [11]. Dans 

la réaction de réduction, le BM se transforme en leuco méthylène incolore, due à la perte du 

doublet libre de l’azote et l’introduction d’un atome d’hydrogène [12]. 

Le BM est utilisé intensivement dans différents domaines tel que: la chimie, la médecine, l’art 

dentaire et l’industrie des colorants: 

- un antiseptique [13], un antirhumatismal [10]; 

- coloration du coton, bois, soie et papier [14]; 
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- un limiteur optique combiné à un polymère, pour la protection des yeux contre les  

lasers intenses [15]; 

- un photosensibiliseur actif pour le traitement des tumeurs malignes [7]; 

- traitement spécifique d’une méthémoglobinémie toxique [16]; 

III.1.1. 2. Rhodamine B  

La rhodamine B (RhB) est un colorant cationique appartient à la famille des xanthènes, il existe 

sous forme de cristaux de couleur rose. La RhB est utilisé dans le textile, la tannerie, la papeterie, 

la biologie et aussi utilisée comme un traceur fluorescent [17]. 

Les propriétés physico-chimiques du BM et de la RhB sont rassemblées dans le tableau III.1. 

 Propriétés RhB BM 

Apparence Cristaux rose Cristaux bleu 

Formule brute C28H31ClN2O3 C16H18N3ClS 

Masse molaire (g.mol-1) 479,02 319,85 

Solubilité dans l’eau à 20 °C 50 g·L-1  50 g·L-1 

Point de fusion  °C décomposition à ≈210 °C 180 

 

Formule développée 

                               
 

Tableau III.1 : Propriétés physico-chimiques de la RhB et du BM. 

III.1.2.Toxicité des deux colorants 

III.1.2.1. Le BM 

Bien que le BM ne soit pas trop dangereux, il a des effets nocifs sur les organismes vivants dans 

les eaux. Il peut provoquer l’augmentation du rythme cardiaque, des vomissements, choc, 

cyanose, la jaunisse et une nécrose tissulaire chez l'homme [18][19][20].  

III.1.2.2. La RhB 

La RhB est nocive en cas d'ingestion par l'être humain et les animaux, elle provoque une 

irritation de la peau, des voies respiratoires et des yeux [21]. Jain et collaborateur en 2007 [22] et 

Slimane et collaborateur en 2010 [23] ont prouvé la toxicité de la RhB envers les humains, les 

animaux et l’environnement. 
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III.1.3. Etude spectrophotométrique de deux colorants 

III.1.3. 1. Spectre UV-Visible de la RhB 

Le spectre UV-Visible d’une solution aqueuse de la RhB diluée à 10-5 M (figure III.1) montre la 

présence de trois bandes essentiels, la première situées à 260 nm correspondant aux transitions  

π-π*, une deuxième à 350 nm due aux transitions n-π* et une troisième bande, la plus intense à 

552 nm due à la conjugaison de la molécule. Ces trois bandes ont des coefficients d’absorption 

molaire de e=26700 L.mol-1.cm-1 , e=7660 L.mol-1.cm-1 et de e= 85700 L.mol-1.cm-1 respectivement.  
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l=350 nm

 

 

D
O
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Figure III.1 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution de la RhB diluée à 10-5 M                

à pHlibre= 4,59. 

III.1.3. 2. Influence du pH sur la RhB 

Dans une solution aqueuse, la RhB forme trois types d’espèces protonées de différentes charges : 

le zwitterion (RhB±), RhBH+ et RhBH2
2+  selon le pH de la solution [24][25]. Ces espèces  

prédominent à pH >4,  pH entre 1 et 3  et  à  pH< 1 respectivement [25][26]. La figure III.2 

représente les trois formes de la RhB. 
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Forme acide                                        Forme basique                                   Forme lactone      

 

Figure III.2 : Différentes formes de la RhB. 

 

Il apparait clairement sur la figure III.3 que le spectre de RhB est le même quel que soit le pH de 

la solution.  
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Figure III.3 : Spectre UV-Visible du RhB (10-5
 M) à différents pH. 

III.1.3. 3. Spectre UV-Visible du BM 

Le spectre d’absorption UV-Visible du bleu de méthylène obtenu à pH naturel (pH=5,4) et en 

milieu dilué (10-5M) présente une bande principale située à 664 nm avec un maximum 

d’absorption e =61777 L.mol-1.cm-1
, due à la conjugaison du colorant et deux autres bandes 

moins intenses que la première à 292 nm et à 244 nm caractéristiques des transitions  des cycles 

aromatiques π-π*, n-π* respectivement. Les valeurs des coefficients d’absorption molaire du BM 

vaut 29856 L.mol-1.cm-1 à 292 nm et e=15961 L.mol-1.cm-1  à 244 nm  (Figure III.4). 
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Figure III.4 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution du BM                                   

diluée à 10-5 mol .L-1 à  pHlibre = 5,4. 

 

III.1.3. 4. Influence du pH sur le spectre UV-Visible du BM 

Nous avons étudié l’influence du pH sur le spectre UV-Visible du BM dans la gamme allant de 

pH = 1 à pH = 13, la figure III.5.A réuni les spectres UV-Visible à différent pH acide (de pH=1 à 

pH=4) ainsi que celui à pH libre pH=5,4. Cependant, la figure III.5.B rassemble ceux prises à pH 

alcalin (en présence de NaOH). 
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Figure III.5. Spectres UV-Visible du BM à différents pH A) à pH acide, B) à pH basique. 

Contrairement aux spectres UV-Visible du BM à pH acide ou il n’y a eu aucun changement ni 

sur l’allure des spectres ni sur les absorbances, à pH basique, les absorbances diminuent avec 

l’augmentation du pH de la solution. Par ailleurs, la solution de BM est de couleur bleu dans un 

environnement oxydant et devient incolore si elle est exposée à un agent réducteur [27]. Le 

même phénomène a été observé avec le vert de méthyle [28].  
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III.2. Etude de la phototransformation directe de colorants 

III.2.1. Photolyse directe à 254 nm 

 La phototransformation directe du BM et de la RhB à 254 nm a été effectuée en utilisant  des 

solutions diluées  à 10-5 M. le pH mesuré  initialement est de 5,9 pour le BM et de 4,59 pour la 

RhB. Les figures III.6. A et III.6. B représentent l’évolution des spectres UV-Visible des 

colorants en fonction du temps d’irradiation.  
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Figure III.6 : Evolution du spectre UV-Visible d’une solution aqueuse diluée à 10-5 M de : 
A) RhB, B)  BM irradiée à 254 nm. 

Les résultats reportés sur la figure III.6 A et B montrent que le bleu de méthylène se décolore 

d’une manière très lente comparativement à la rhodamine B à cette longueur d’onde 

d’irradiation. On observe une diminution importante de l’absorbance de la RhB en fonction du 

temps d’irradiation. Au bout de 360 minutes d’irradiation le pourcentage de la photodégradation 

du BM et de la RhB est de 13 % et 51 % respectivement. 

III.2.1. 1. Etude cinétique 

La détermination des cinétiques de réactions photochimiques est indispensable pour 

l’optimisation des systèmes industriels. En général, l’évolution de la phototransformation directe 

des composés organiques est exploitable par la loi cinétique du pseudo premier ordre. 



Chapitre III : Dégradation de RhB et du BM en milieu homogène 
 

 

66 

 

0 50 100 150 200 250 300 350 400

0,0

0,2

0,4

0,6

0,8

1,0

 

 

C
/C

0

Temps (minutes)

  RhB
  BM

(A)

 

0 100 200 300 400

0,0

0,2

0,4

0,6

0,8

 

 

 BM
 RhB

ln
(C

0/
C

)

Temps (minutes)

(B)

 

Figure III.7 : Cinétique de phototransformation directe du BM et de la RhB à 254 nm. 

La figure III.7 A montre que la phototransformation directe des colorants suit une cinétique 

d’ordre 1, les constantes apparentes sont égales à 3,29 x 10-4 min-1  et à 1,98 x10-3 min-1 pour le 

BM et la RhB respectivement (figure III.7B).  

III.2.2. Influence de la concentration initiale des colorants 

L’influence de la concentration initiale des colorants sur la décoloration de la solution a 

également été étudiée pour une gamme de concentration allant de 10-6 M à 5x10-5 M. Les 

résultats sont présentés sur les figures III.8 A et B.  
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Figure III. 8: Influence de la concentration initiale du colorant sur sa photolyse directe               

à 254 nm : A) RhB,  B) BM. 

Les figures III.8 A et B montrent clairement que la vitesse de décoloration diminue lorsque la 

concentration initiale de colorant augmente. Le tableau III.2 rassemble les taux de décoloration 

des colorants après cinq heures d’irradiation.  
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 5.10-5 M 1.10-5 M 5.10-6 M 

  BM        /     13    35 

  RhB       6     44    51 

Tableau III. 2: Taux de décoloration du BM et de la RhB après cinq heures                 
d’irradiation  à 254 nm. 

III.2.3. Influence de l’intensité du flux photonique 

Le dispositif d’irradiation à 254 nm est équipé de trois lampes. Cette caractéristique a été 

exploitée pour examiner l’effet de l’intensité du flux photonique incident (Io) sur la décoloration 

du BM (10-5 M)  et de la RhB (10-5 M).   
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Figure III. 9: Influence de l’intensité du flux photonique incident sur la cinétique de 
décoloration de A) BM, B) RhB (10-5 mol.L-1

) ; λirr = 254 nm. 

Les courbes présentées sur les figures III.9 A et B indiquent que les pourcentages d’élimination 

des colorants augmentent lorsque l’intensité incidente augmente (le nombre de lampe). Ce 

résultat était attendu car l’augmentation de l’intensité est synonyme d’un apport plus important 

du nombre de photons incidents et donc d’une dégradation plus rapide de colorant (Tableau 

III.3). Cependant, le rapport entre le nombre de lampe n’est pas le même entre les taux 

d’élimination, par exemple, pour le BM, le taux d’élimination avec 3 lampes est 5 fois plus 

élevés qu’avec une lampe.  

Flux photonique 1 lampe 3 lampes 
         RhB % 45 90 
         BM  % 13         74 

Tableau III. 3: Pourcentages d’élimination des colorants pour différentes intensités                           
du flux photoniques incidents. 
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III.2.4. Influence de la longueur d’onde d’irradiation 

Dans le but de montrer l’effet de la nature de la source d’irradiation sur la photolyse directe du 

BM et de la RhB, des solutions de polluants diluées à 10-5 M  ont été exposées aux irradiations 

monochromatiques ; à λ = 254 nm, λ = 310  nm et  polychromatique λ comprise entre 300 et 450 

nm avec un maximum à 365 nm. Les cinétiques de disparition de ces deux colorants sont 

représentées sur les figures III. 10. A et B.  
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Figure III. 10 : Influence du flux photonique sur la décoloration du : A) RhB, B) BM. 

Les intensités lumineuses de différentes sources d’irradiation étudiées sont mesurées en utilisant 

un radiomètre  VLX 3W avec des sondes de 254 nm, 310 nm et de 365 nm. Les valeurs obtenues 

pour chaque source d’irradiation, ainsi, les taux de décoloration du BM et de la RhB sont 

représentés sur le tableau III.4. 

λ  d’irradiation (nm)  254   310 300 – 450 

Intensité lumineuse 
(mW cm−2) 

0,04 0,18 0,45 

%  de 

dégradation 

RhB 30 0 13 

BM 10 30 32 

 

Tableau III.4 : Intensité lumineuse et pourcentage de dégradation du BM et de la RhB  pour les 

différentes sources d’irradiation. 

Nous avons observé sur les figures III.10 A et B que les cinétiques de photodégradation de la 

RhB et du BM sont considérablement affectées par le type de la lumière d’irradiation, les taux de 

décoloration reporté sur le tableau III.5 confirment que ; pour la RhB, le meilleur pourcentage de 

décoloration a été obtenu à 254 nm, ceci peut s’expliquer par l’énergie très puissante de cette 
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lampe à cette longueur d’onde d’un côté et d’un autre par le spectre d’absorption UV-Visible du 

colorant, celui-ci montre la présence d’une bande d’intensité considérable à cette longueur 

d’onde. Cependant, à 310 nm, le taux de décoloration de la RhB est insignifiant par rapport à 

celui obtenu à 365 nm. Cela est dû à la large bande d’émission de la lampe  polychromatique 

(largeur de la bande 50 nm) ainsi qu’à la faible intensité lumineuse à 310 nm par rapport à celle 

de la polychromatique à 365 nm. 

Par contre, le meilleur pourcentage de la dégradation du BM a été obtenu à 365 nm ceci peut être 

expliqué par le fait que ce dernier absorbe considérablement la lumière à cette longueur d’onde. 

Donc, on peut dire que l’effet de la longueur d’onde sur le pourcentage de décoloration 

s’explique par : 

i- la différence des absorptivités,  

ii- de l’intensité du flux lumineux.   

III.3. Photooxydation des colorants par H2O2 à 254 nm 

III.3.1. Caractéristiques spectrophotométriques du peroxyde d’hydrogène 
 

Le peroxyde d’hydrogène absorbe dans un domaine de longueur d’onde compris entre 200 et 300 

nm, et en particulier à 254 nm. A cette longueur d’onde, le H2O2 présente une absorbance 

caractérisée par un faible coefficient d’absorption molaire qui est de l’ordre de 18,6 M
-1 cm-1 

(figure III.11). 
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Figure III.11: Spectre du peroxyde d’hydrogène (10
-3M) à pHlibre= 5.56 
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III.3.2. Etude thermique du mélange colorant-peroxyde d’hydrogène 

Comme il est très connu, le peroxyde d’hydrogène est un oxydant très fort. Afin de bien illustrer 

l’efficacité du système H2O2/UV pour la dégradation du BM et de la RhB, nous avons jugé 

nécessaire d’étudier la possibilité d’une réaction entre le colorant et le peroxyde d’hydrogène à 

l’obscurité. Pour cela, nous avons préparé plusieurs solutions avec une concentration constante 

en BM et en RhB (10-5 M) et des concentrations variables du peroxyde d’hydrogène, allant de 

10-5 M à 10-1 M. Les figures III. 12 A et B représentent les spectres UV-Visible du mélange 

colorant-peroxyde d’hydrogène après trois heures de contact à l’obscurité pour les différentes 

concentrations étudiées.  
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Figure III. 12 : Variation du spectre UV-Visible des colorants (10 -5 M) en présence du  

peroxyde d’hydrogène: A) RhB, B) BM. 

Il apparait clairement  que le BM et la RhB sont insensibles au peroxyde d’hydrogène dans le 

domaine de concentration étudiée (figures III.12 A et B). Cependant nous avons constaté des 

changements dans la zone comprise entre 200 nm et 350 nm, ce fait résulte de la somme des 

deux spectres de mélange (du colorant et du peroxyde d’hydrogène).  

II.3.3. Etude photochimique   

La réactivité du procédé H2O2/UV pour la décoloration du BM et de la RhB a été suivie à        

254 nm. Dans le but d’optimiser la concentration initiale en peroxyde d’hydrogène, nous avons 

utilisé une série de concentration de ce dernier allant de 10-5 M jusqu’au 10-1 M et en maintenant 

la concentration du BM et de la RhB fixe (10-5 M). Les figures III.13 A et B représentent les 

cinétiques de décoloration des deux colorants.  
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Figure III.13 : Influence de la concentration initiale du peroxyde d’hydrogène sur la cinétique 

de décoloration du: A) RhB, B) BM. 

Les résultats consignés dans les figures III. 13 A et B montrent que les cinétiques de décoloration 

du BM et de RhB sont considérablement améliorées lorsqu’on couple le peroxyde d’hydrogène 

aux irradiations UV à 254 nm. Cette amélioration est due à la production des radicaux hydroxyle 

par la photolyse directe de celui-ci comme il est décrit par l’équation (3.1) [29] [30]. 

           H�O� +  hν → 2HO
.                                     (3.1) 

III.3.3. 1. Approche cinétique 

Les valeurs des coefficients de corrélation reportées sur le tableau III.5 confirment que le 

procédé H2O2/UV est correctement décrit par la loi cinétique du pseudo premier ordre 

(coefficients de corrélations proches de l’unité).  

Colorant RhB BM 

[H2O2]  (M) K (min-1) R2 K (min-1) R2 

10-5 0,015 0,999 0,0108 0,988 

10-4 0,069 0,982 0,069 0,966 

10-3 0.332 0.973 0,363 0,985 

10-2 0.969 0.998 0,175 0,969 

10-1 0,406 0,998 / / 

 

Tableau III.5 : Constantes apparentes et coefficients de corrélation de photodégradation de la 

RhB et du BM par le procédé H2O2/ 254 nm en fonction de la concentration  

initiale du peroxyde d’hydrogène. 
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Les histogrammes des figures III.14 A et B illustrent la variation des constantes apparentes de  

vitesse de la décoloration de la RhB et du BM en fonction de la variation des concentrations 

initiales du peroxyde d’hydrogène. Nous avons constaté que la vitesse de décoloration augmente 

sensiblement avec l’augmentation de la concentration initiale du peroxyde d’hydrogène jusqu'à 

une certaine valeur (10-2 M pour la RhB et 10-3 M pour le BM). Au-delà de cette valeur, un 

ralentissement de la cinétique a été observé parce que le peroxyde d’hydrogène réagit avec les 

radicaux hydroxyle créant un effet d’auto-inhibition (Eq. 3.2). 

                                   H�O�  +  HO
.
 →  HO�

.
+ H�O                                             (3.2) 
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Figure III. 14 : Constantes apparentes de décoloration de : A) BM et B) RhB en fonction         

de la concentration initiale de H2O2. 

Dans la littérature, plusieurs auteurs ont rapporté l’effet d’auto-inhibition du peroxyde 

d’hydrogène sur les processus de dégradation des polluants organiques quand il est très 

concentré [31][32][33]. 

 

III.4.  Photooxydation des colorants par le persulfate (S2O8
2-) à 254 nm 

En solution aqueuse, le persulfate  possède aussi un pouvoir oxydant très puissant, il a un 

potentiel standard d’oxydoréduction égal à 2,01 V. Ce fort potentiel lui confère un pouvoir 

oxydant voisin de celui du peroxyde d’hydrogène (1,78 V). Par ailleurs, à 254 nm, son 

coefficient d’absorption molaire est égal à (eS2O82-)254nm  = 20 M-1 cm-1 [34]. Le spectre UV-Vis 

d’une solution du persulfate diluée à 10-3 M montre que ce dernier absorbe entre 200 et 300 nm 

(figure III.15).  
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Figure III.15: Spectre du persulfate de potassium (10-3M) à pH libre = 3,92 

Dans cette partie nous allons vérifier l’influence du persulfate de potassium  sur le BM et la RhB 

en absence et en présence de la lumière.   

III.4.1. Etude thermique 

Des essais d’oxydation de la RhB et du BM par le persulfate ont été effectués avec des solutions 

de concentration fixe en colorant (10-5 M) et des concentrations variables de persulfate (de 10-5 

M- 10-2 M). La variation des concentrations de colorants en fonction du temps pour différentes 

concentrations de persulfate à l’obscurité est enregistrée dans les figures III.16 A et B. 
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Figure III.16 : Influence de différentes concentrations du S2O8
2- sur les deux colorants                

à l’abri de la lumière ; A) RhB, B) BM 
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Contrairement au peroxyde d’hydrogène, le persulfate oxyde le BM et la RhB à l’obscurité  

lorsque sa concentration est supérieure à 10-3 M, le pourcentage de décoloration croit avec 

l’augmentation de la concentration initiale de l’oxydant. Cependant, il devient quasi nul lorsque 

la concentration du persulfate est égale ou inférieure à 10-4 M. Barlett et Cotman ont annoncé 

que l’activation thermique du persulfate est due à la rupture homolytique de la liaison O-O et la 

formation de deux radicaux SO4
.- 

[35]. Par ailleurs, le BM s’oxyde d’avantage que la RhB par le 

persulfate, il disparait complètement en présence de 10-2 M au bout de trois heures de réaction. 

III.4.2. Etude photochimique 

Après l’étude thermique, nous avons irradié à 254 nm des solutions aqueuses du BM et de RhB 

en présence de persulfate avec des concentrations variables ; 10-5M, 5x10-5M et 10-4M. Les 

figures III.17 A et B représentent les cinétiques de la photodégradation de ces deux colorants. 
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Figure III.17. Cinétique de photodégradation des colorants à 254 nm en présence                      

du persulfate; A) RhB, B) BM. 

Le taux de décoloration du BM et de la RhB augmente avec l’augmentation de la dose du 

persulfate induite initialement. La RhB et le BM sont totalement disparus au bout de trois heures 

d’irradiation lorsque la dose initiale du persulfate est égale à 10-4 M. Cependant, pour des 

concentrations égales à 0 M, 10-5 M et 5.10-5 M en persulfate, les taux de décoloration sont de    

9 %, 42 % et 71 % pour le BM et de  30 %, 42 % et 66 % pour la RhB respectivement. Tsao et 

Wilmart [36] ont montré que la photolyse directe du persulfate conduit à la formation de deux 

radicaux SO4
.-, ce radical possède un potentiel d’oxydoréduction élevé qui lui assure un pouvoir 

oxydant considérable.  



Chapitre III : Dégradation de RhB et du BM en milieu homogène 
 

 

75 

 

Il est admis que, la photolyse de l’ion persulfate (S2O8
-2) à 254 nm conduit à la formation du 

radical SO4·
-. Le radical obtenu est un puissant oxydant (E0 SO4·

-/SO4
-2=2.43 V) et présente une 

très large bande d’absorption entre 300 et 600 nm avec un maximum à 254 nm et un coefficient 

d’absorption molaire de l’ordre de 1300 ± 300 M
-1 cm-1. 

 

III.4.2. 1. Approche cinétique 

 

On se basant sur l’allure des spectres de la photodécoloration du BM et de la RhB en présence du 

persulfate, on peut prévoir que ce procédé suit une loi cinétique d’ordre 1. Le tableau III.6 

rassemble les constantes apparentes et les coefficients de corrélation des colorants en présence 

du persulfate.  

[S2O8
2-](mol.L-1) RhB BM 

 R2  K (min-1) x 102    R2 K  (min-1)  x 102 

10-5 0.984 0.3 0.976 0.6 

5. 10-5 0.991 0.6 0.994 0.7 

10-4 0.988 2 0.966 3 

 

Tableau III.6: Constantes apparentes et coefficients de corrélation de la photodécoloration       

du BM et de la RhB par le procédé S2O8
2-/ 254 nm. 

 

 

III.5. Etude comparative entre le système H2O2/UV et S2O8
2-/UV 

 

Il apparait clairement que le procédé H2O2/UV est plus efficace pour la décoloration du BM et 

aussi de RhB que le système S2O8
2-/UV (figures III.18 A et B). Pour une concentration en 

oxydant égale à 10-4 M (H2O2 et S2O8
2-), le temps nécessaire pour atteindre la décoloration totale 

par le procédé S2O8
2-/UV est pratiquement trois fois le temps requis par le procédé H2O2/UV. 
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Figure III.18 : Comparaison entre le procédé H2O2/UV et S2O8
2-/UV vis-à-vis de la décoloration 

du : A) BM, B) RhB. 

 

Bien que le SO4
.- réagit comme le radical hydroxyle.  Neta et coll (1977) [37] et Steenken et coll  

(1977) [38] ont montré que ce radical présente une plus grande sélectivité, c’est pour ça le 

système H2O2/UV apparait plus reproductible que le système S2O8
2-/UV. Le même résultat a été 

obtenu par Aliouche et ses collaborateurs 2015 [4] en dégradant l’alizarine jaune en présence de 

persulfate et du peroxyde d’hydrogène. 

 

III.5. 1. Minéralisation du BM et de RhB 

Le but des procédés de traitement des effluents est de décomposer les polluants organiques et 

leurs photoproduits en CO2 et H2O. Comme le procédé H2O2/UV a donné des taux d’élimination 

du BM et de la RhB plus élevés que ceux obtenus par le procédé S2O8
2-/UV, nous avons préféré 

suivre la minéralisation en fonction du temps d’irradiation par le biaie de la DCO pour les deux 

colorants avec le procédé le plus performant (H2O2/UV). Les résultats sont reportés sur la figure 

III.19.    
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Figure III.19 : Evolution du taux de minéralisation du BM et de la RhB                                             

par le procédé H2O2/UV. 

La figure III.19 montre que le procédé H2O2/UV élimine complètement les colorants dans moins 

de 15 minutes d’irradiation, mais il ne conduit pas à une oxydation complète de la charge 

organique contenue dans la solution même après une longue durée de traitement  (240 minutes). 

Des rendements d’oxydation très faibles de l’ordre de 15 % et 28 % sont atteints après              

240 minutes de réaction pour la RhB et le BM respectivement.  

Ces résultats soulignent que les produits de photooxydation de ces deux colorants sont 

récalcitrants au traitement par ce procédé comme cela a été démontré par Brillas et al. (2003)  

[39] et Sirés et al. [40]. Alors, un temps supplémentaire d’irradiation est nécessaire pour 

atteindre la minéralisation totale.  

 

III.6. Oxydation de colorants par le réactif de Fenton et de photo-Fenton 

Les réactifs mis en œuvre au cours de la réaction de Fenton sont le fer ferreux (Fe2+) libéré dans 

la solution à partir du sel du Mohr ((NH4)2Fe(SO4)2.6H2O) et le peroxyde d’hydrogène. Ces deux 

réactifs peuvent créer eux-mêmes des réactions avec le polluant. Pour le peroxyde d’hydrogène, 

à l’obscurité, nous avons confirmé précédemment l’absence de réaction d’oxydation de la RhB  

et du BM par ce dernier pour une gamme de concentration allant de 10-5 M jusqu’à 10
-1 M. Par 

ailleurs, la possibilité d’avoir une complexation du colorant avec le fer ferreux a été évaluée par 

le suivi des changements des spectres d’absorption UV-Visible de ces deux colorants en fonction 

du temps (figures III.20 A et B). 
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Figure III.20: Comparaison des spectres d’absorption UV-Visible du colorant seul et en 

présence du Fe2+ (5x10-5 M), A) RhB, B) BM. 

Les figures III.20 A et B montrent que le spectre d’absorption UV-Visible d’une solution 

aqueuse contenant la RhB ou le BM (10-5 M) et du fer(II) (5x10-5 M) est semblable à celui du 

colorant seul. On observe que la structure du colorant est intacte, ce qui confirme l’absence de 

réaction entre le fer (II) et les deux colorants dans nos conditions expérimentales.  

III.6.1. Effet du pH sur la réaction de Fenton 

Les figures III.21 A et B représentent les cinétiques de photodégradation du BM et de la RhB par 

le réactif de Fenton ([H2O2]=10-4 M, [Fe2+] = 5x10-5 M) à différents pH.  
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Figure III.21. Cinétique de dégradation de la RhB (A) et du BM (B) par le réactif de Fenton,     

[H2O2]=10-4 M, [Fe2+]=5x10-5 M à différents pH 
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La dégradation de la RhB et du BM est importante lorsqu’on associe le fer(II) à la solution du 

peroxyde d’hydrogène (figures III.21 A et B). Cela est dû à la production des radicaux 

hydroxyle(HO
.
), espèces très réactives vis-à-vis des polluants organiques (3.3). 

                           Fe
�� + H�O�  →  Fe�� + HO� + HO•      k = 63 M−1s−1                     (3.3) 

Par ailleurs, pour le BM, nous avons observé un pallier après 20 minutes de la réaction de 

Fenton, Ce palier montre que le peroxyde d’hydrogène est totalement consommé avant 

l’oxydation totale du BM à l’obscurité. 

Pour un rapport fixe de 
["#$#]

[%&#']
, le rendement de la réaction est affecté par le pH de la solution, les 

résultats montrent que le maximum de dégradation a été obtenu à pH = 3. Ces résultats sont en 

bon accord avec les conclusions de différents auteurs [41] [42]. En effet, à pH libre (pH = 4,25 

pour le BM et 4,35 pour la RhB) et lorsque le peroxyde d’hydrogène est en excès, la dégradation 

diminue à cause du fait que le peroxyde d’hydrogène est instable et se décompose en O2 et H2O 

tout en perdant ses capacités d’oxydation; ce taux de conversion augmente avec le pH [43]. En 

plus, il est connu que le potentiel d’oxydation des radicaux hydroxyle diminue lorsque le pH 

augmente [44]. En outre, à des pH a alentour de 5 ou plus, la cinétique est totalement inhibée à 

cause de la précipitation des ions Fe3+ sous forme d’hydroxyde (Fe(OH)3). D'autre part, à de très 

faibles valeurs de pH (≤ 2), la réaction est ralentie. Deux raisons sont responsables de ce 

phénomène, premièrement, par rapport aux espèces de fer formées à cette valeur de pH (les 

espèces [Fe(H2O)6]
2+), qui réagissent plus lentement avec le peroxyde d’hydrogène par rapport 

au espèces [Fe(OH)(H2O)5]
2+. En outre, la solvatation du peroxyde d’hydrogène en présence 

d'une forte concentration d'ions H+ et la formation des ions oxonium stables [H3O2]
+. Cette forme 

acide du peroxyde d'hydrogène électrophile restreint fortement sa réactivité avec le fer ferreux 

[24].  

L’effet du pH sur la cinétique dégradation du BM et de la RhB montre que le procédé Fenton est 

plus performant à pH 3, car le peroxyde d’hydrogène et le fer ferreux sont plus stables à cette 

valeur de pH.  

III.6.2. Procédé de photo-Fenton 

Les figures III.22 A et B présentent les cinétiques de dégradation de la RhB (10-5 M) et du BM 

(10-5 M) par le procédé Fenton et photo-Fenton. La concentration du peroxyde d’hydrogène et 

celle du Fe(II) sont égales à 10-4 M et à 5x10-5 M respectivement, le pH de la solution a été 

initialement fixé à 3 par l’acide perchlorique et les irradiations sont effectuées à 254 nm. 
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Figure III.22: Comparaison entre le réactif de Fenton et de photo-Fenton, 

 A) RhB, B) BM 

 
La dégradation totale de la RhB par le procédé photo-Fenton a été obtenue en 10 minutes 

d’irradiation et en 8 minutes pour le BM. L’amélioration de la dégradation de ces colorants est 

due à la production supplémentaire des radicaux hydroxyle par deux voies principales. En effet, 

en solution aqueuse et à pH = 3, l’espèce prédominante de l’ion ferrique est Fe(OH)2+, formé 

dans l’étape antérieure lors de la décomposition de H2O2 par les ions ferreux (Eq.3.3). Ce 

complexe absorbe à 297 nm avec un coefficient d’absorption molaire  e= 2000 M-1cm-1 [45] . Le 

Fe(OH)2+ se photo-réduit, générant le Fe2+ et donnant naissance au radical hydroxyle (Eq.3.4 et 

3.5) [46].  

                         Fe
�� +  H�O → Fe(OH)�� + H�                                    (3.4) 

                         Fe(OH)�� +  h! →  Fe�� + HO∙                                      (3.5) 

Cette réaction est une voie supplémentaire de production des radicaux HO• et accélère la 

transformation de colorants. Simultanément, elle assure la promotion du cycle catalytique du fer 

grâce à la régénération rapide de Fe2+ et renforce donc l’action oxydante du réactif de Fenton. 

En plus, le peroxyde d’hydrogène se photolyse à cette longueur d’onde (254 nm) et génère aussi 

les radicaux hydroxyle (3.1). 

                  H�O� + h! → 2HO.                                                         (3.1) 

 

III.7. Etude comparative de différents procédés de dégradation en milieu homogène  

Pour comparer les performances de différents procédés utilisés pour la dégradation du BM et de 

la RhB en milieu homogène, nous avons présenté des histogrammes dans les figures 23 A et B, 

les taux d’élimination obtenus au bout de 30 minutes de réaction, à savoir la photolyse directe à 

254 nm, la photo-oxydation par le peroxyde d’hydrogène et par le persulfate, le procédé de 
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Fenton et de photo-Fenton, en présence de concentrations identiques en [H2O2] = 10-4 M,     

[S2O8
2-]=10-4 M et en [Fe2+]=5x10-5 M, sous irradiation  UV à 254 nm.  

 

 

Figure III.23. Comparaison de performance de différents procédés en milieu homogène           

vis-à-vis  de la décoloration du : A) RhB, B) BM 

Il ressort de ces histogrammes que le taux de dégradation le plus élevé a été obtenu par le 

procédé de photo-Fenton que ce soit pour le BM ou pour la RhB. En outre, le même ordre 

d’efficacité a été obtenu pour les différents procédés précités pour les deux colorants. Par 

ailleurs, nous n’avons pas constaté de différences appréciables entre les colorants, cela est dû à la 

non sélectivité des radicaux hydroxyle mais seulement à leurs quantités formées par chaque 

procédé. 
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III.8. Conclusion 

A travers les résultats de ce chapitre, on peut conclure que : 

ü La RhB est plus photolysable que le BM à 254 nm et le contraire s’est produit à 365 nm. 

ü A 254 nm, le pourcentage de disparition de la RhB et du BM est plus important pour les 

solutions diluées. 

ü La décoloration totale du BM et de la RhB par le procédé H2O2/UV a été réalisée dans 

moins de 15 minutes d’irradiation. Cependant, le taux de minéralisation reste insignifiant  

après un temps d’irradiation plus long (4 heures). 

ü Le procédé S2O8
2-/UV est moins efficace que le procédé H2O2/UV du point de vu 

décoloration et minéralisation. 

ü Le procédé photo-Fenton est le plus performant pour la dégradation de la RhB et du BM. 
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  Introduction 

L’objectif principal de cette thèse est d’étudier les propriétés photocatalytiques d’un 

nouveau catalyseur qui est un oxyde de fer naturel. Dans l’optique de bien illustrer son efficacité, 

nous avons jugé nécessaire de suivre en premier temps son pouvoir à adsorber le BM et de la 

RhB parce que l'adsorption à la surface du catalyseur est l'étape initiale indispensable à la 

photocatalyse, procédé hétérogène nécessite un contact entre la molécule à dégrader et le 

catalyseur. Les interactions entre le photocatalyseur solide et les molécules organiques en phase 

liquide jouent donc un rôle très important dans les mécanismes de dégradation photocatalytique 

des polluants organiques. Cependant, il est indispensable de mentionner les différentes propriétés 

physico-chimiques de ce minerai avant son application que ce soit comme un adsorbant ou un 

catalyseur.  

Pour ce fait, nous détaillerons en premier lieu les résultats obtenus par les différentes techniques 

d’analyse à savoir ; Diffraction des rayons X (DRX), Fluorescence, Spectroscopie Infrarouge 

(IR), Microscopie Electronique à Balayage (MEB), le Raman, l’analyse du Brunauer-Emmett-

Teller (BET) pour mesurer l’aire spécifique et la mesure du point de charge nulle (PCZ) de ce 

dernier. Ensuite, nous montrons le comportement de l’oxyde de fer en solution aqueuse et en 

termine par l’étude du comportement de la RhB et du BM en solution à l’obscurité en présence 

de cet oxyde de fer naturel. 

 

IV.1. Caractérisation de l’oxyde de fer naturel 

IV.1.1. Localisation du minerai 

Sur le Nord Est de l’Algérie, il se trouve une importante chaine montagneuse, d’où il provient 

notre oxyde de fer naturel, plus précisément au gisement de Chaabet El Ballout. Ce dernier est 

situé dans la commune d'Ain Zana à 5 Km à l’Ouest de la wilaya de Souk Ahras, au Sud de la 

route reliant celle- ci à Ghardimaou en Tunisie.  Le gîte s’étend sur une surface d’environ de  5 

Km carrée, il est limité au Sud par Oued Chaabet El Ballout, au Nord par la route nationale N° 

20, à l’Est par Ain  Zana et à l’Ouest par la commune de Ouled Drisse (Figure IV.1). 
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Figure IV.1 : Gite géographique du gisement de fer de Chaabet El Ballout. 

IV.1.2. Nature minéralogique 

Les études effectuées montrent que la minéralisation du gisement de Chaabet El Ballout est 

principalement hématitique avec une très 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. On a pu distinguer le carbonate de cuivre sous forme de malachite 

(coloration verte) et d’azurite (coloration bleu). 

 

IV.1.3. Analyse par Fluorescence X 

Ø Protocole d’analyse 

Pour la réalisation de cette analyse, nous avons préparé l’échantillon sous forme de perle à l’aide 

d’une perleuse selon les étapes suivantes : 

- On pèse 1,6 gramme de l’échantillon à analyser 

- Mélanger avec 8 grammes de fondant (33 % de métaborate de lithium et 66 % de 

tetraborate de lithium). 

- Mettre dans la perleuse à 1200 °C  (pour la fusion). 

- Après refroidissement on obtient un disque de 3 mm d’épaisseur qu’on appelle perle. 

Cet échantillon a été analysé à l’aide de l’analyseur à fluorescence X de marque MagiX PRO du 

fabriquant PANALYTICAL. 

Les résultats de l'analyse chimique quantitative de l’oxyde de fer naturel sont représentés dans le 

tableau VI.1. 
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Composé SiO2 Al2O3 Fe2O3 CaO MnO 

Composition (%) 4,316 1,104 89,762 3,856 0,962 

 
Tableau VI.I : Composition chimique (en % massique) de l’oxyde de fer naturel  

obtenue par fluorescence X. 
 

Les résultats de la fluorescence X révèlent que l’OFN est principalement constitué d’une 

hématite (89 %). 

IV.1.4. Diffraction des rayons X  

La DRX est une méthode d’analyse sert à l'identification et le contrôle de la pureté d’un produit. 

Ainsi, elle donne des informations supplémentaires sur la structure du matériau à analyser telles 

que la taille des cristaux, la perfection cristalline [1]. Cette méthode est basée sur le phénomène 

de diffusion cohérente des rayons X par les couches électroniques des atomes, chaque espèce 

cristalline donne un diagramme de rayon X spécifique. 

 
Pour la réalisation de cette analyse, nous avons utilisé un appareil équipé d’un diffractomètre de 

type PHILIPS PW2400 RX (Eindhoven, Germany). Les diffractogrammes ont été enregistrés 

dans l’intervalle 2T 5-79,995° avec un pas de 0,020°. Sur la figure IV.2, nous représentons le 

diffractogramme d’un échantillon de l’oxyde de fer naturel, ce dernier montre la présence de 

neuf pics caractéristiques  (0 1 2), (1 0 4), (1 1 0), (1 1 3), (0 2 4), (1 1 6), (0 1 8), (2 1 4) et (300) 

attribués à l’hématite [2] mélangé avec une autre phase correspond à la goethite qui est 

caractérisée par les pics de diffraction (020), (110), (120), (130), (021), (111), (121), (140), (221) 

et (151). En plus des pics caractéristiques de l’hématite et de la goethite, nous avons constaté un 

pic supplémentaire situé à 2θ = 29,5, qui indique que notre oxyde de fer n’est pas totalement 

pure.  
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Figure IV.2 : Diffractogramme des rayons X de l’oxyde de fer naturel non calciné. 
 

Nous avons ainsi analysé d’autres échantillons de l’OFN, calcinés à différentes température. Les 

diffractogrammes de celui-ci calciné à 800 °C (Figure IV-3b) et à 1000 °C (Figure IV-3c) 

montrent la disparition des pics caractéristiques de la goethite et du pic d’impureté aussi, en plus 

d’une conversion de la forme cristalline mixte en une hématite complètement pure. On constate 

aussi que l’intensité des pics a augmenté avec l'augmentation de la température de calcination. 
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Figure IV.3 : Diffractogrammes  des oxydes de fer naturel (a) et calcinés   

à 800 °C  (b) et 1000 °C (c). 
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 IV.1.5. Analyse par Spectroscopie Infrarouge 

La spectroscopie infrarouge fournit un moyen rapide d’identification, elle s’est basée sur les 

propriétés vibrationnelles des liaisons interatomiques. Pour effectuer cette analyse, on mélange 

l’échantillon avec le KBr en poudre dans un mortier d'agate et comprimé en disque. Les spectres 

infrarouges de l’oxyde de fer naturel sont enregistrés dans la gamme de 4000 à 400 cm-1 en 

utilisant un spectrophotomètre IR Hyper Schimadzu E (figure IV.4). 

 

 

Figure IV.4 : Spectre IR d’un échantillon de l’oxyde de fer naturel. 

 

La spectroscopie IR de plusieurs oxyhydroxydes de fer tel que de l’hématite, la lepidocrocite et 

la Goethite a été étudiée par Kustova et ces collaborateurs [3]. Ils ont noté que les vibrations 

inférieures à 620 cm-1 pourraient caractériser la liaison Fe-O. De même Schwertmann et Cornell 

ont signalé que les bandes caractéristiques de l’hématite sont situées vers 345, 470 et 540 cm-1 

[1]. Ainsi, les bandes situées vers 408, 466 et 609 cm-1 pourraient être attribuées à la vibration 

des groupements Fe-O. 

 

VI.1.6. Mesure de la surface spécifique  

Dans le domaine de la photochimie, la surface spécifique d’un catalyseur joue sur l’efficacité du 

procédé, elle doit être assez élevée pour une bonne adsorption des polluants à la surface des 

photocatalyseurs. Pour notre oxyde de fer, les mesures ont été réalisées par la méthode Brunauer-

Emmett-Teller, dans laquelle l'adsorption de N2 à 77 K a été appliquée et un sorptomètre 

(Quantachrome) a été utilisé. Le tableau IV.2 représente les valeurs des surfaces spécifiques ainsi 
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que le volume total des pores des poudres d’oxydes de fer naturel calcinés à différentes 

températures. 

 

T° de Calcination (°C) Surface Spécifique (m2g-1) Volume Totale des Pores (cm3 g-1) 
Brute 79,015 0,0892 

400 70.253 0.0853 
1000 1,215 0,0206 

 
Tableau IV.2 : Surface spécifique et volume total des pores de différents échantillons                

de l'oxyde de fer naturel. 
 

VI.1.7. Observation par  Microscopie Electronique à Balayage  

La microscopie électronique à balayage est une technique capable de produire des images en 

haute résolution de la surface d’un échantillon en trois dimensions avec un grossissement 

modéré, en utilisant le principe des interactions électrons-matière, elle permet d’identifier la 

taille des cristaux et la morphologie du solide [1]. Dans le but d’avoir des informations sur la 

taille et la morphologie des particules de l’OFN, nous avons fait appel à la Microscopie 

Electronique à Balayage à l'aide d'un microscope électronique de type HITACHI S-3400. 
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Figure IV.5: Images du MEB d’un échantillon de l’oxyde de fer naturel. 

Les images du MEB de l’OFN reportées sur la figure IV.5 montrent que le système est ouvert 

avec une surface spécifique importante et une taille moyenne des particules d’environ de     1,46 

µm. 

 

VI.1.8. Le Raman 

En spectrométrie Raman, l’analyse se fait par excitation du matériau, porté à un niveau 

énergétique virtuel par une puissante source lumineuse monochromatique de type laser, il réémet 

ensuite une radiation qui est collectée puis analysée par un détecteur adéquat. Concernant notre 

oxyde de fer, la mesure Raman a été effectuée en utilisant un spectromètre SENTERRA Bruker 

fonctionnant à la température ambiante, (l0 = 785 nm et puissance      laser = 1 mW). 
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Figure IV.6. (A) Spectre Raman de l’OFN collecté à 785 nm et une puissance laser de 
1Mw.  (B) Spectre Raman d’une hématite collecteé  à 632.8 nm par le laboratoire de Sciences de 

la Terre ENS-Lyon. 
 

La figure IV.6 présente le spectre Raman d’une hématite synthétique (αFe2O3) et celui de notre 

oxyde de fer naturel. Le spectre de l’OFN (spectre A) a sept pics caractéristiques situés à 226, 

245, 292, 299, 411, 497, 612 cm-1 qui sont attribués à l’hématite (spectre B) [4]. Des pics 

supplémentaires ont été également observés, dont, ils sont liés à d’autre éléments présents en 

faibles proportions. 

 
IV.1.9. Détermination du point de charge nulle pHPZC 

Dans la littérature, plusieurs méthodes concernant la détermination du point de charge nulle 

pHPZC ont été décrites. La méthode suivie dans cette thèse est celle décrite par Ferro-Garcia et al. 

[5] et Sontheimer et al. [6]. Elle consiste à ajouter une solution de NaCl (0,01 M) de volume 50 

ml, contenue dans une cellule thermostatée maintenue à 25°C. Lorsque le pH de la solution de 

NaCl est fixe, on y additionne 0,05 g de l’oxyde de fer naturel, l’ensemble est laissé sous 

agitation pendant 6 heures, et le pH final est alors noté. Sur la figure IV.7, nous avons tracé 

l’évolution du pH final (après addition de l’oxyde de fer naturel) en fonction du pH initial ajusté 

[7].  
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Figure IV.7: Détermination du point de charge nulle de l’oxyde de fer naturel. 

 

Le point d’intersection entre la courbe obtenue et celle de la bissectrice obtenue sans ajout de 

l’oxyde de fer naturel correspond au pHPZC de notre matériau, il est de 8,3. Pour des pH 

inférieurs à 8,3 la surface est chargée positivement, alors que, pour des pH supérieurs à 8,3 la 

surface est chargée négativement [7].  

IV.1.10. Analyse dispersive en énergie des rayons X  

Sur un échantillon brut de notre oxyde de fer naturel, la microanalyse EDAX exprimée en 

pourcentage en poids de l'élément a été effectuée en trois points différents. Il apparait sur la 

figure IV.8 que les pics les plus intenses sont ceux du fer et de l’oxygène (éléments dominants 

dans la composition de l’OFN). 
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Figure IV.8 : Spectre EDAX de l’oxyde de fer naturel  

D’après le tableau IV.3, les pourcentages du fer et de l’oxygène sont estimés à 50 et 38 % en 

masse respectivement, cela est en accord avec les principaux éléments formant l’hématite. Ces 

éléments sont les ions communs susceptibles d’occuper les centres de la structure rhomboédrique 

de l’hématite. 

 
Elément C O Al Ca Mn Fe Si 

Concentration  
% 

7.4±2.3 38±2 0.5±0.1 2.1±0.3 1.50±0.25 50±3 1.53±0.1 

 
Tableau IV.3: Composition élémentaire de la surface de l’OFN 

 
IV.1.11. Spectroscopie UV–visible 
 
Les propriétés optiques de la poudre de l’oxyde de fer ont été examinées par spectroscopie 

d'absorption UV-Vis (figure IV.9). Des fortes absorbances dans toute la région 400-800 nm ont 

été observées, principalement associées à des atomes de fer et à la présence d'oxyde de fer [8]. 

On peut observer que le spectre d'absorption présente une large bande d’absorption qui s’étend 

de 250 nm jusqu’à 600 nm. Le bord d'absorption de la bande gap est d'environ 600 nm, il a été 

signalé que l'absorbance intense dans la gamme de 250 à 400 nm résulte principalement des 

transitions de transfert de charge du ligand vers le métal de O2- 
p → Fe

3+  3d, et partiellement de 

la contribution du champ du ligand de Fe3+. L'absorption dans la région visible est due à la 

transition indirecte correspondant au transfert métal-métal Fe3+ 3d → 3d. 
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Figure IV.9 : Spectre d'absorption UV-visible de l’OFN 
 

IV.2. Comportement de l’oxyde de fer naturel en solution aqueuse 
 
Dans une solution aqueuse, le pourcentage de solubilité des oxydes de fer varie d’un oxyde à un 

autre. Généralement, la solubilité des oxydes de fer ferrique est faible par rapport à celle des 

oxydes de fer ferreux, qui est modérée, sauf aux acidités extrêmes, ces composés maintiennent 

un niveau très faible de fer dans la solution [2]. 

Pour éclairer le comportement de notre oxyde de fer dans une solution aqueuse sous divers 

conditions, nous avons au préalable lavé notre oxyde de fer afin d’éliminer le maximum 

d’impuretés. Le lavage consiste à mettre une suspension de l’OFN dans  de l’eau ultra pure sous 

agitation continue à température ambiante. Après filtration, le solide récupéré a  été séché  à 

45°C dans une étuve. Le pH final du filtrat est égal à 8,4. 

 

IV.2.1. Spectre UV-Visible de l’OFN à pH naturel (pH = 8,4) 

 

Nous avons suivi l’évolution des spectres UV-Vis de l’oxyde de fer naturel (1 g.L
-1) en 

maintenant la solution sous agitation à température ambiante et à l’obscurité pendant 3 jours. 

Le pH naturel est de 8,4. Après chaque prélèvement, l’échantillon a été filtré à l’aide d’un filtre 

millipore 0,45 mm. Les spectres obtenus à différents temps ne présentent aucune absorbance 

appréciable (Figure IV.10). Par ailleurs, le suivi de la variation de la concentration des ions 

ferreux formés au cours de la dissolution de l’OFN a été étudié par complexométrie à la 
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phénanltroline. La présence du Fe2+ dans les filtrats à différents temps d’agitation n’a jamais pu 

être mise en évidence, ce qui montre la stabilité de l’hématite et la non dissolution de celle-ci à 

pH naturel.  
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Figure IV.10 : Evolution du spectre UV-Visible d’un mélange H2O – Oxyde de fer naturel 
(1g.L-1) à pH libre (pH  = 8,4). 

 
 

IV.2.2. Spectre UV-Visible de l’OFN à pH acide 

 

Afin de voir le comportement de l’OFN à pH acide, nous avons suivi l’évolution spectrale d’une 

suspension de 1 g.L-1 de ce dernier (pH= 2) au cours du temps d’agitation à température égale à 

20°C pendant 4 jours. Il ressort à travers la figure IV.11 qu’une modification appréciable est 

apparue au fur et à mesure que la solution vieillit. Cette modification est due probablement à la 

dissolution de l’OFN et la formation des espèces de fer qui absorbent dans ce domaine. En 1981, 

Sidhu et ces collaborateurs ont observé la dissolution des oxydes de fer en présence d’acide 

chlorhydrique (HCl) et de l’acide perchlorique (HClO4) [9], ils ont rapporté que trois étapes 

principales sont responsables du phénomène de dissolution des oxydes de fer dans les acides 

minéraux (HCl, HClO4…) qui correspondent à la protonation, à la complexation et à la 

réduction.  
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Figure IV. 11. Evolution spectrale d’une suspension de l’OFN (1 g.L
-1) dans une solution 

aqueuse acidifiée par l’acide perchlorique à pH= 1,7 et T= 20 °C pendant 4 jours. 

 

La formation des ions ferreux à partir d’une dissolution réductrice de l’hématite est donnée  par 

l’équation(4.1)  [10] [11].  

                   Fe�O� + 6H� + 2e�  → 2Fe�� + 3H�O                    (4.1) 

Cependant, les résultats d’analyse ne montrent aucune formation de cet élément dans la solution, 

cela est probablement dû au fait que le Fe2+ se réoxyde rapidement en Fe3+  ou bien sa 

concentration est en dessous de la limite de détection de la méthode utilisée (dosage par la 

phénantroline). Par ailleurs, Sidhu et al. [9] ont étudié la dissolution de quelques oxydes de fer 

dans le HCl (0,5 M à 25 °C), le taux de solubilisation est classé comme suit lepidocrocite > 

magnetite > akageneite > maghemite >hématite > goethite.  

 

IV.2.3. Spectre UV-Visible de l’OFN à pH basique  

Nous avons procédé de la même manière que pour le suivi du comportement de l’OFN à pH 

acide afin d’étudier l’effet du pH basique sur ce dernier (pH modifié par le NaOH). Comme le 

montre la figure IV.12, aucune variation de l’absorbance n’a été observée en fonction du temps 

d’agitation, ce qui confirme que l’OFN n’est pas soluble à ce pH = 11,8.  
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Figure IV.12. Evolution spectrale d’une suspension d’OFN (1 g.L
-1) dans une solution aqueuse  

à pH= 11,8 à T = 20 °C pendant 3 jours. 

 

IV.3. Etude du système colorant/ oxyde de fer naturel en solution aqueuse 
 

Après l’étude caractéristique du minerai et l’investigation de son comportement à différents pH, 

nous nous sommes focalisés sur l’étude de l’adsorption de la RhB et du BM sur l’oxyde de fer 

naturel. Les cinétiques et les isothermes d’adsorption ont été étudiés, ainsi que l’influence de 

quelques paramètres physico-chimiques, tel que la dose de l’adsorbant, la concentration de 

colorant et l’effet du pH.  

IV.3.1. Capacité d’adsorption 

A une température donnée, la capacité d’adsorption d’un substrat est définie par la quantité de 

celui-ci (volume ou masse) adsorbée sur un support. Elle est influencée par plusieurs paramètres, 

la taille des particules de l’adsorbat,  sa solubilité dans l’eau, sa surface spécifique  et sa 

composition chimique…  

La capacité d’adsorption peut être déterminée par la relation suivante (Eq4.2): 

                                                       q� =
(�����)×�

 
                                                             (4.2) 

qt : quantité adsorbée au temps t (mg.g-1). 

Co : concentration initiale du substrat (mg.L-1). 

Ct : concentration du substrat (mg.L-1) à l'instant t du processus d'adsorption. 
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v : volume de la solution (L). 

m : masse de l’adsorbant (g).  

le rendement d’adsorption du substrat sur le catalyseur est défini par : 

÷
÷

ø

ö

ç
ç

è

æ -
´=

o

eo

C

CC
R 100%                                                                                                      (4.2) 

où : 

Co: concentration initiale du substrat (mol.L-1). 

Ce : concentration du substrat à l'équilibre du processus d'adsorption (mol.L-1). 

 

VI.3.2. Influence de la concentration initiale de colorant 

L'influence de la concentration initiale de la rhodamine B et du bleu de méthylène dans le 

processus d’adsorption sur l’oxyde fer naturel a été étudiée dans la gamme de 8.10-6 mol.L-1 à 

4.10-5 mol.L-1
 tout en maintenant les autres paramètres constants ([OFN]=1.0 g.L-1, T= 20 °C).  

  

Figure IV.13 : Influence de la concentration initiale de colorants; A) BM, B) RhB, sur leurs 

pourcentages d’élimination. 

Les résultats reportés en insertion des figures VI.13 (A) et (B) montrent que le pourcentage 

d’adsorption diminue avec l’augmentation de la concentration initiale de colorants, il passe de 2 

%  à 33 % pour le BM et de 5 % à 38 % pour la RhB lorsque les concentrations initiales de 

colorants passent de 4x10-5 mol.L-1 à 8x10-6 mol.L-1. 
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Par ailleurs, on note que, le pourcentage d’adsorption du BM sur l’OFN est proche de celui de la 

RhB, ceci peut être dû à la nature des interactions entre les colorants qui sont tous les deux 

cationiques et les particules de l’oxyde de fer naturel.   

Du point de vue cinétique, l’adsorption du BM et de la RhB est rapide au début du processus 

puis elle devient de plus en plus lente au cours du temps d’agitation jusqu’à atteindre l’équilibre. 

Pour les deux colorants, l’adsorption se produit en deux étapes ; concernant le bleu de 

méthylène, plus de 80 % sont adsorbées pendant les premières 30 minutes. Après, la vitesse 

d’adsorption diminue progressivement et s’annule au cours du temps après 60 minutes ce qui 

correspond au temps d’équilibre. Pour la rhodamine B, la première étape se termine en dix 

minutes (90 % de  le RhB adsorbée) et le temps d’équilibre est atteint au bout de 15 minutes. 

Cela peut être interpréter par le fait qu'au début de l'adsorption, le nombre des sites actifs 

disponibles à la surface du matériau adsorbant est beaucoup plus important que celui des sites 

restant après un certain temps. 

 

IV. 3.3. Ordre cinétique de l’adsorption 

Plusieurs formalismes sont donnés dans la littérature pour décrire la cinétique d’adsorption. Ces 

modèles permettent de modéliser les cinétiques d’adsorption de nombreux systèmes et de 

déterminer certains paramètres cinétiques comme la constante de vitesse et la quantité adsorbée à 

l’équilibre. Ainsi, comprendre les phénomènes à l’interface entre l’adsorbant et les molécules du 

polluant en termes de diffusion et de mécanisme d’adsorption. Dans cette étude, nous avons 

utilisé les lois cinétiques du pseudo-premier-ordre et du pseudo-deuxième ordre pour décrire 

l’adsorption du BM et de la RhB sur l’oxyde de fer naturel. 

IV. 3.3.1. Modèle du pseudo premier ordre 

La cinétique du pseudo premier ordre, comme la représente l’expression de Lagergren [12] 

suppose que la vitesse d’adsorption à l’instant t est proportionnelle à la différence entre la 

quantité adsorbée à l'équilibre (qe) et la quantité adsorbée à cet instant t (qt) et que l'adsorption 

est réversible [13], c’est à dire, la rapidité de la sorption est d'autant plus importante que le 

système est loin de l'équilibre. La loi de la vitesse s'écrit (Eq 4.2): 

                                              ln(q� − q�) = lnq� − k�                                                       (4.2) 

qt: quantité d'adsorbat adsorbée au temps t (mg.g-1), 

qe: quantité adsorbée à l'équilibre (mg.g-1);  
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k1: constante de vitesse d'adsorption du modèle pseudo - premier ordre (min-1) 

t : le temps (min). 

L’ensemble des constantes caractérisant l’adsorption du BM et de la RhB sur l’oxyde de fer 

naturel calculés selon la loi cinétique du pseudo premier ordre sont réunie dans le tableau. IV. 1.   

IV. 3.3.2. Modèle de pseudo- deuxième ordre 
 

Selon la littérature, la loi cinétique du pseudo-deuxième-ordre est la plus adaptée à l’adsorption 

des différents polluants [14][15][16], ce modèle prend en considération au même temps ; le cas 

d'une fixation rapide des solutés sur les sites les plus réactifs et aussi celui d'une fixation lente 

sur les sites d'énergie faible. La vitesse de réaction de pseudo-deuxième-ordre dépend de la 

quantité adsorbée sur la surface de l'adsorbant et de la quantité adsorbée à l'équilibre. Le modèle 

de pseudo-deuxième-ordre peut être représenté sous la forme suivante (Eq 4.3) [17]: 

                                                               
�

��
=

!

"#�$
+

!

�$
t                                                          (4.3) 

k2 : Constante de vitesse d'adsorption du modèle de pseudo-deuxième-ordre (g.mg-1.min-1). 

Le tableau IV.1 rassemble les constantes d’adsorption de la RhB et du BM selon le modèle 

cinétique étudiés.  

 Pseudo-premier ordre  Pseudo-deuxième ordre 

Concentration 
initiale de colorant 

(mol.L-1) 

qe 

(mol.g-1) 

k1 

(min-1) 

R2 k2 

(g.mol-1. min-1) 

qe 

(mol.g-1) 

R2 

      [MB]=4.10-5 - - - 2.93 x105 7.96 x10-7 0.964 

[MB]= 3.10-5 10-6 9.41x10-3 0.81 5.29x104 3.89 x10-6 0.998 

[MB]=2.10-5 1.12x10-6 1.1x10-2 0.85 5.34.x104 2.5x10-6 0.999 

[MB]=1.10-5 8.38x10-6 5.09x10-4 0.87 8.96x104 1.48x10-6 0.999 

[MB]=8.10-6 6.77x10-6 7.99x10-4 0.88 4.89x104 1.55x10-6 0.997 

       [RhB]=4.10-5 4.78x10-7 5.97x10-2 0.74 7.73x105 2.24x10-6 0.998 

 [RhB]= 3.10-5 7.61x10-7 5.99x10-2 0.74 8.83 x105 3.62x10-6 0.998 

[RhB]=2.10-5 2.86x10-6 5.54x10-2 0.98 2.39 x105 3.45x10-6 0.999 

[RhB]=1.10-5 5.53x10-6 1.01x10-3 0.91 6.14 x105 3.73x10-6 0.999 

[RhB]=8.10-6 1.07x10-6 1.92x10-2 0.51 4.67 x105 2.41x10-6 0.998 

 

Tableau IV.1: Paramètres de cinétique d’adsorption (Pseudo 1er ordre et pseudo 2ème ordre) du 

BM et de RhB sur l’OFN. 
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Les résultats obtenus montrent que pour toutes les concentrations de la RhB et du BM, les 

coefficients de corrélation calculés (tableau IV.1) sont plus proches de l’unité pour le pseudo 

deuxième ordre que pour le pseudo premier ordre, cela démontre que le modèle cinétique de 

pseudo 2éme ordre est plus adapté pour décrire l’adsorption de colorants sur l’oxyde de fer naturel 

que le modèle cinétique du pseudo 1er  ordre. Ce résultat est en accord avec la littérature, ou 

l’adsorption de plusieurs colorants cationiques sur différents adsorbants (montmorillonite, 

argile…) est bien décrite par la loi cinétique du pseudo-deuxième ordre [18] [19] [20]. 

 

IV.3.4. Influence de la concentration initiale de l’OFN 

Afin de vérifier l’influence de la masse d’adsorbant sur la cinétique et le rendement d’adsorption 

de la RhB et du BM sur l’oxyde de fer, nous avons effectué une série d’expériences, en 

maintenant la concentration des colorants constantes ([BM]= 10-5 M, [RhB]= 4x10-5 M), la 

température est fixée à 20 °C et la dose d’adsorbant varie entre 0,5 g.L-1 et 2,0 g.L-1. Les résultats 

que nous avons obtenus sont présentés sur les figures IV.14.  
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Figure IV.14: Influence de la dose de l’oxyde de fer sur la cinétique d’adsorption :                    

A) RhB, B) BM à 20 °C. 

Les cinétiques d’élimination de la RhB et du BM s’accélèrent avec l’augmentation de la dose de 

l’oxyde de fer naturel (figure IV.14 (A) et (B)). Les pourcentages d’adsorption des deux 

colorants augmentent avec l’augmentation de la dose d’adsorbant, ils sont égales à 18 %,      20 

%, 27 % et 50 % pour le BM et à 4 %, 7 %, 15 % et 20 % pour la RhB, cela pour des doses en 

oxyde de fer égales à 0,5 g.L-1, 1,0 g.L-1, 1,5 g.L-1 et 2,0 g.L-1 respectivement.  
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En effet, l’augmentation de la dose d’adsorbant pour une concentration fixe en colorant génère 

un nombre important de sites libres sur la surface de l’adsorbant [21]. Pour cela, l’adsorption du 

BM et de la RhB est plus importante pour les doses les plus élevées d’adsorbants.  

IV.3.5. Isotherme d’adsorption 

Plusieurs modèles d’isotherme d’adsorption ont été proposés dans la littérature afin de modéliser 

l’adsorption de nombreux polluants sur différents adsorbants : l’isotherme de Langmuir, de 

Freundlich, de Temkin et d’Elovich. Dans ce travail, deux modèles d’isothermes d’adsorption 

seulement sont utilisés pour interpréter l’adsorption de la RhB et du BM sur l’oxyde de fer 

naturel; l’isotherme de Langmuir et de Freundlich sont  simples et les plus cités dans la 

littérature. Les isothermes d'adsorption ont été obtenus en présentant différentes concentration du 

BM et de la RhB (entre 8x10-6 mol.L-1 et 4 x 10-5 mol.L-1) et une concentration en oxyde de fer 

de 1.0 g.L-1. Il apparait clairement sur la figure IV.15 que lorsque la concentration initiale en 

colorant augmente, la quantité adsorbée augmente. Selon la classification de Gille et al, 

l’isotherme d’adsorption des deux colorants est de type L [22]. 
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Figure IV .15: Isotherme d’adsorption du BM et de la RhB sur l’oxyde de fer naturel. 

 

IV.3.5.1. L’isotherme de Langmuir 

L’isotherme de Langmuir est le modèle le plus utilisé pour interpréter les résultats obtenus lors 

de l’adsorption des composés organiques en solution aqueuse. Trois hypothèses  principales ont 

été mises par Langmuir pour établir son équation [23] [24];  
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- La molécule adsorbée est située sur un site bien défini du substrat (adsorption           

localisée), 

- Chaque site n'est susceptible de fixer qu'une molécule adsorbée, 

L'énergie d'adsorption de tous les sites est identique et indépendante de la présence             

des molécules adsorbées sur les sites voisins (surface homogène et pas d'interaction  

entre molécules adsorbées). 

A une température constante, la quantité adsorbée qt est liée à la capacité maximale d'adsorption 

qm, à la concentration d’équilibre Ce du soluté et à la constante d'affinité k par l'équation: 

                                       
��

��
=

 !"

#$ !"
                                             (4.4) 

Où 
 
Ce : Cencentration à l'équilibre (mg.L-1) 

qe : Quantité adsorbée à l'équilibre (mg.g-1) 

qmax : Quantité maximale adsorbée à la saturation de la monocouche ou capacité maximale 

d'adsorption (mg.g-1) 

k: Constante d'équilibre d'adsorption dépendant de la température (L.mg-1) 

 La linéarisation de l’équation IV.4 se fait selon deux formes : 

ü  Selon la représentation de Stumm et Morgan  ou ils représentent 1/qe en fonction de 
1/Ce  [25] (forme I) : 

 

                                                 
#

�"
=  

#

��&'
+   
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                                         (4.5) 

 
 

ü Selon Weber, la présentation linéaire de l’équation de Langmuir est comme suit (forme 

II) [26]:  

                                                 
!"

�"
=  

#

 ��
+  

!"

��
                                                   (II.6) 

Les isothermes d’adsorption du bleu de méthylène et de la rhodamine B sur l’oxyde de fer 

naturel à différentes concentrations initiales en colorant, modélisés selon l’équation de Langmuir  

(forme I et forme II) sont représentées sur les figures IV.16 A et B. 

Les résultats obtenus montrent que les coefficients de corrélation pour l’équation de Langmuir  

forme II sont plus élevés que ceux de la forme I. Pour le BM, les coefficients de corrélation sont 
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de R2 = 0,89 et R2 = 0,99 pour la forme I et forme II respectivement, cependant, ils sont de 

R2=0,98 et R2=0,99 pour la RhB. Donc, l’adsorption de ces deux colorants sur l’oxyde de fer 

naturel est bien décrite par la forme II  de l’équation de Langmuir. 
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Figure IV.16: Modélisation de l’adsorption de la RhB et du BM sur l’OFN          

                 selon l’équation de Langmuir; A) Forme II, B) forme I. 

 

IV.3.5.2. Isotherme de Frendlich 

En 1907, Freundlich a proposé un modèl d’adsorption en supposant que l’adsorption se produit 

sur une surface hétérogène en multicouche, et que la quantité adsorbée augmente avec la 

concentration selon l’équation suivante: 

                                            q� =  k�C�

� ��
                                                                              (4.7) 

qe : Quantité du colorant adsorbée par masse d'unité d’OFN (mg.g
-1). 

Kf: Paramètre lié essentiellement à la capacité d'adsorption maximale (mg.g-1·(mg.L-1)n) 

Ce : Concentration de l'adsorbat dans la solution à l'équilibre (mg.L-1) 

n : Paramètre lié aux coefficients de variation des énergies d'interactions avec le taux de  

recouvrement. 

Pour décrire l’isotherme de Freundlich, nous avons appliqué une transformation linière à 

l’équation (4.7) : 

               lnq� = ln k� +  
�

� 
lnC�                                       (4.8) 

Le rapport 1/n est le facteur d'hétérogénéité [27], il a plusieurs significations ;                                 

i- Si (1/n) est égal à l'unité, l'adsorption est linéaire, ceci signifie que les emplacements 

d'adsorption sont homogènes (comme dans le modèle de Langmuir) de point de vue énergie et 
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aucune interaction n’a lieu entre l’adsorbat et l’adsorbant. ii- Quand la valeur de 1/n est plus 

petite que 1, l'adsorption est favorable. La capacité de sorption augmente dans ce cas, de 

nouveaux emplacements d'adsorption se produisent. iii- Lorsque la valeur de 1/n est plus grande 

que 1, le lien d'adsorption devient faible; l'adsorption est défavorable en raison des diminutions 

de capacité d'adsorption. 

La figure IV.17 représente les isothermes d’adsorption du BM et de la RhB selon le modèle de 

Freundlich. Les constantes caractéristiques de cet isotherme et les valeurs des coefficients de 

corrélation sont reportées sur le tableau IV.2. 

 

Figure IV.17: Modélisation de l’adsorption du BM et de la RhB sur l’OFN  

selon le modèle de Feundlich. 

 

Colorant Langmiur  Freundlich 

 KL(L.mg-1) qmax(mg.g-1) R2 Kf (mg.g (mg.L-1) n) n R2 

BM 1,56 11,28 0,998 6,477 2,93 0,967 

RhB 4,41 4,05 0,999 3,098 5,44 0,991 

Tableau IV.2 : Constantes d’adsorption de langmuir et de Frendlich pour 

la RhB et le BM  sur l’OFN  
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Les coefficients de correlation reportés sur le tableau IV.2 sont plus proches de l’unité pour 

l’isotherme de Langmuir que celui de Freundlich que ce soit pour le BM ou pour la RhB. Cela 

signifie que l’adsorption de ces deux colorants sur l’oxyde de fer naturel se déroule en 

monocouche. Les capacités maximales d’adsorption sont égales à 11, 28 mg.g-1 pour le BM alors 

qu’elle est égale à 4,05 mg.g
-1 pour la RhB. On note que, la capacité d’adsorption du BM  est 

plus élevée que celle de la RhB. Cette différence observée est due à la nature des interactions de 

chaque colorant avec les particules de l’adsorbat puisque chaque colorant possède une structure 

chimique particulière, il peut interagir différemment avec le matériau. 
 

IV.3.6. Influence du pH 

Le pH  est un paramètre important dans le traitement des effluents organiques, il conditionne à la 

fois l’état de la surface du solide ainsi que l’état moléculaire dans lequel se trouve le composé 

présent dans la solution. Il peut donc affecter la capacité d’adsorption du solide.  

Dans le but d’illustrer l’effet de ce paramètre sur la quantité adsorbée de la RhB et du BM sur 

l’OFN, nous avons effectué une série d’expériences en variant ce paramètre et en maintenant la 

concentration initiale de colorant constante ([BM]= 10-5 M, [RhB]= 4x10-5 M), la dose de l’OFN 

égale à 1g.L-1 et la température de la solution fixé à 20 °C. La variation des pourcentages 

d’adsorption de la RhB et du BM sur l’OFN en fonction du pH  est représentée sur la figure 

VI.18 et la figure IV.19 respectivement. 

 

IV.3.6. 1. Rhodamine B 

En solution aqueuse, la RhB existe sous trois types d’espèce protonnée selon la valeur du pH    

(voir la page 57), l’oxyde de fer naturel est chargé positivement à pH inférieur à 8, 3 et 

négativement à pH supérieur à 8,3 (le point de charge zéro de l’oxyde de fer naturel est égal à 

8,3).  
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Figure IV.18: Influence du pH sur l’adsorption de la rhodamine B (5x10-4 M) 

en présence de l’oxyde fer naturel (1g.L-1). 

 

Pour un pH inférieur à 4, la RhB existe sous la forme RhBH+ et RhBH2
2+ 

et l’OFN est chargé 

positivement, donc on observe une répulsion électrostatique entre le colorant et l’adsorbant ce 

qui explique le pourcentage d’adsorption négligeable dans ce domaine de pH. Lorsque le pH est 

supérieur à 4, la RhB existe sous la forme RhB±, le pourcentage d’adsorption de la RhB 

augmente. Ceci s’explique par l’existence d’une force électrostatique d’attraction entre la surface 

de l’oxyde de fer naturel et celle de la RhB.  

 

IV.3.6. 2. Bleu de méthylène 

Comme le BM se décolore tout seul à pH basique (diminution de la densité optique de toutes les 

bandes de ce colorant), l’étude de l’influence de ce paramètre sur l’adsorption du BM sur 

l’oxyde de fer naturel a été faite seulement dans l’intervalle de pH entre 2 et 6 (figure IV.19).  
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Figure IV.19: Influence du pH sur l’adsortion du BM (10-5 M)  

En présence de l’OFN (1g.L-1) à 20 °C. 

Dans la gamme de pH étudié, le BM garde sa charge positive et l’OFN est chargé positivement  

(pH inférieur au point de charge zéro), le pourcentage d’adsorption obtenu ne résulte pas des 

forces électrostatiques.  

 

IV.4. Conclusion  

A travers toutes les analyses effectuées, nous confirmons que l’oxyde de fer naturel est constitué 

majoritairement de l’ hématite (plus de 89%) avec une surface spécifique modérée, égale à 79 

m2g-1. 

L’étude cinétique de l’adsorption du BM et de la RhB sur l’OFN montre que la vitesse 

d’adsorption est rapide au début du processus puis elle devienne de plus en plus lente au cours du 

temps d’agitation pour atteindre l’équilibre à 30 minutes, et que le mécanisme d’adsorption peut 

être décrit par une cinétique du pseudo-second-ordre. 

Les isothermes d’adsorption de la RhB et du BM sur l’oxyde de fer étudiés sont décrites de 

manière satisfaisante par le modèle de Langmuir. Le rapport entre la concentration dans la 

solution aqueuse et adsorbée diminue lorsque la concentration du soluté augmente, décrivant 

ainsi une courbe concave, cette courbe suggérant une saturation progressive de l’adsorbant. 
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Le pH de la  solution n’a pas d’influence sur l’adsorption du BM sur l’oxyde de fer pour la 

gamme étudiée. Cependant, pour la RhB, nous avons observé que le pourcentage d’adsorption 

augmente lorsque le pH est supérieur à 4.   
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Partie 1 : La rhodamine B 

Introduction 

Après l’étude de l’adsorption de la RhB sur l’oxyde de fer naturel, nous nous sommes 

intéressés dans ce chapitre à sa dégradation par voie photochimique en présence du minerai 

naturel. Dans un premier temps, l’étude de l’influence de quelques paramètres sur la cinétique de 

la dégradation de la RhB en présence de l’oxyde de fer naturel seul a été étudiée.  

En deuxième partie, l’activation de l’oxyde de fer avec de l’acide oxalique a été élaborée ainsi 

que l’influence de plusieurs facteurs physico-chimiques sur le rendement de la  photodégradation 

tels que  la concentration en acide oxalique, la concentration en substrat, la concentration en 

oxyde de fer naturel et le pH du milieu réactionnel. 

L’influence de quelques ions inorganiques tels que les chlorures, les carbonates et les sulfonâtes 

sur ce processus a été détaillée. 

 

V.1. Etude de l’élimination de la RhB par le système oxyde de fer /UV  

Dans le but d’illustrer l’efficacité de notre OFN, nous avons irradié une solution de la RhB 

([RhB] = 4x10-5 M) en présence de 1 g.L-1 de l’OFN à pH libre (pH= 8,3) et à température fixe, 

égale à 20 °C ± 1. Dans la figure V.1, Il apparait clairement que la cinétique de la 

photodégradation de la RhB en présence de l’OFN a la même allure que sa photolyse directe. 
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FigureV.1 : Photodégradation de la RhB (4x10-5 M) en présence et en absence de l’OFN           

(1 g.L-1) sous irradiation polychromatique, pH= 8,3 et T=20 °C  
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Selon la littérature, la dissolution des oxydes de fer  est très faible à pH basique. Comme notre 

oxyde de fer naturel est constitué de 89 % d’hématite et le pH de la solution est environ de 8,6, la 

photodégradation de la RhB est négligeable en présence de ce dernier [1]. 

V.1.1. Influence de la concentration initiale du colorant 

Etant donné que la réactivité d’un catalyseur est étroitement liée à la concentration initiale du 

polluant, nous avons suivi les cinétiques de photodégradation de plusieurs solutions de la RhB 

avec des concentrations allant de 8.10-6 M à 4.10-5 M seuls et en présence d’une suspension de 1 

g.L-1 
de l’OFN. Les résultats obtenus sont représentés sur les figures V.2. (A), la figure V.2 (B) 

réunie les cinétiques de photolyse directe de ces solutions.   
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FigureV.2: Influence de la [RhB]0 sur sa cinétique de photodégradation à 365 nm;                     

(A) en présence de l’oxyde de fer (1g.L-1), (B) par photolyse directe. 

Nous avons observé une légère amélioration du rendement d’élimination de la RhB en présence 

du minerai. Le taux de décoloration passe de 2 % à 8 % lorsque la concentration du colorant 

passe de 4.10-5 M à 8.10-6 M. Pour bien comprendre si la dégradation de la RhB est due à l’ajout 

de l’OFN ou seulement c’est une conséquence de l’absorption de la lumière   UV-Visible par le 

colorant (photolyse directe), nous avons étudié la photolyse directe de ces solutions avec la 

même source d’irradiation. Les cinétiques reportées sur la figureV.2B montrent que le 

pourcentage de dégradation est du même ordre que celui obtenu par la photocatalyse. Donc, on 

peut déduire que cette dégradation est due à la diminution de  l’absorbance de colorant par la 

photolyse directe et que la photocatalyse est insignifiante dans nos conditions expérimentales. 
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Malgré que l’énergie de la bande gap des oxydes de fer est petite (2,2 eV) [2] par rapport à celle 

des oxydes de zinc et de titane (3,2 eV) [3], l’effet photoinducteur des oxydes de fer reste loin 

d’être aussi efficace que les deux autres catalyseurs [4]. 

Dans la littérature, plusieurs auteurs ont étudié la dissolution des oxy(hydroxy)des de fer en 

présence des acides organiques et inorganiques. En 1993, Pehkonen et al. ont étudié la 

dissolution de lepidocrocite, de la goethite et de l’hématite dans l’acide formique, acétique et 

oxalique [5]. En 1999, Chiarizia et Horwitz ont étudié la dissolution de la goethite dans plusieurs 

acides organiques (carboxyliques et diphosphoniques) en présence des agents réducteurs [6]. 

D’autre part, le couplage des oxy(hydroxy)des de fer avec un acide carboxylique peut conduire à 

la création du système de like-Fenton sans l’ajout de peroxyde d’hydrogène, de nombreux 

travaux ont exposé l’efficacité de ce procédé  [7][8][9].  

Dans cette optique, nous avons étudié la photodégradation hétérogène de la RhB en présence de 

l’oxyde de fer naturel avec différents acides carboxyliques en solution aqueuse.  

V.2. Activation de l’oxyde de fer avec les acides carboxyliques 

V.2.1. Etude thermique du mélange oxyde de fer-acide carboxylique 

Nous avons suivi le comportement de l’oxyde de fer naturel en présence de différents acides 

carboxyliques, à savoir, l’acide citrique, l’acide succinique, l’acide tartrique et l’acide oxalique. 

Pour cela, nous avons suivi l’évolution des suspensions de l’oxyde de fer naturel- acide 

carboxylique (1g.L-1- 5 x10-3 M) sous agitation à 20 °C et à l’obscurité. La variation du pH, ainsi 

que la concentration de Fe(II) a été suivie. 
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FigureV.3 : Dissolution de l’OFN (1 g.L
-1) dans les différents acides carboxyliques ; A) acide 

citrique, b) acide tartrique, C) succinique, D) malonique, E) oxalique. 

Le suivi par spectrophotomètre UV-Visible d’une suspension de l’OFN avec les différents acides 

carboxyliques montre qu’aucun changement sur l’allure des spectres de l’OFN dans l’acide 

citrique, tartrique et succinique n’a été observé contrairement à l’acide oxalique et malonique ou 

on a observé une augmentation de l’absorbance entre 200 nm et 300 nm. Cette augmentation 

peut s’expliquer par l’apparition des espèces de fer qui absorbent dans cette gamme de longueurs 

d’onde. 

Plusieurs études ont été reportées sur la dissolution des oxydes de fer en présence des acides 

carboxyliques, ils ont montré l’existence d’une forte relation entre le taux de la dissolution et la 

quantité des ions ferreux dissoute dans la solution [10] [11]. Deux étapes primordiales sont 

nécessaires pour le mécanisme de la dissolution; la première étape est la phase d'induction 

pendant laquelle les ions Fe(II) sont générés dans la solution, la seconde, c’est la période dont la 

dissolution est accélérée par les ions ferreux ayant été produits au cours de la période d'induction 

[12] [13]. Pour mettre en évidence la formation des ions Fe(II) lors de la dissolution de notre 

oxyde de fer en présence de différents acides carboxyliques, nous avons effectué un dosage de 

complexometrie par la phénantroline de différents échantillons recueillis au cours de temps 

d’agitation. Les résultats démontrent l’absence des ions Fe(II) en présence des différents acides 

carboxyliques, ce qui démontre la non dissolution de l’oxyde de fer naturel dans l’acide citrique, 
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l’acide tartrique, l’acide succinique et l’acide malonique contrairement à l’acide oxalique d’où  

nous avons détecté une faible quantité de Fe(II) sous nos conditions expérimentales (figure V.4).  
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Figure V.4 : Suivi de la concentration des ions Fe(II) dans une suspension de l’OFN (1 g.L-1) en 

présence de l’acide oxalique (5x10
-3 M) à T=20 °C, pH= 2,89. 

Par ailleurs, le pH de la solution n’a pas été changé au cours de la réaction de la dissolution de 

notre oxyde de fer naturel en présence de tous les acides carboxyliques (tableauV.1). 

Acide carboxylique tartrique citrique oxalique malonique succinique 

pH 3,7 3,2 2,8 2,9 3,7 

Tableau V.1 : Valeurs du pH pour les différents acides carboxyliques. 

 

V.2.2. Etude thermique du mélange RhB - Acide carboxylique 

Pour vérifier la possibilité d’une réaction thermique entre le colorant et chaque acide 

carboxylique étudié. Nous avons suivi l’évolution spectrale d’une solution de RhB  diluée à 

4x10-5 M avec 5x10-3 M de l’acide citrique, l’acide tartrique, l’acide malonique, l’acide 

succinique et l’acide oxalique séparément, le mélange est maintenu sous agitation pendant 180 

minutes à l’abri de la lumière et à température fixe (20 °C). Les résultats obtenus (figure V.5) 

montrent une variation nulle de la concentration de colorant en fonction du temps quel que soit 

l’acide étudié, ce qui confirme que la RhB est insensible à ces acides carboxyliques dans nos 

conditions expérimentales. 
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FigureV.5: Etude thermique du mélange RhB- Acide carboxylique (4x10-5 M- 5x10-3 M). 

 

V.2.3. Etude photochimique du mélange RhB-OFN-acide carboxylique 

Après l’étude du comportement thermique de mélange colorant-acide carboxylique  et de 

l’oxyde de fer naturel. La dégradation photochimique de la RhB dans une suspension de l’oxyde 

de fer naturel en présence de trois acides carboxyliques séparément (l’acide l’acide succinique, 

l’acide citrique et l’acide oxalique) a été détaillée. Les conditions opératoires sont : [OFN]= 1 

g.L-1, [RhB] = 4.10-5 M et  la longueur d'onde d'irradiation est comprise entre 300 et 450 nm, la 

concentration initiale de l’acide carboxylique varie de 10-3 M à 5 x10-2 M et la température a été 

fixée à T= 20 °C. Les résultats obtenus sont présentés sur la figure V.6. 
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Figure V.6 : Cinétiques de photodégradation de la RhB (4x10-5 M) en présence de l’OFN (1g.L-

1) et de ; A) acide citrique, B)-Acide succinique, c)- Acide oxalique.  

 

Les figures V.6 (A), (B) et (C) montrent que les cinétiques de la photodégradation de la RhB en 

présence de l’oxyde de fer naturel restent insignifiantes lorsqu’on ajoute de l’acide succinique 

quel que soit sa concentration initiale. D’autre part, elle est faiblement modérée en présence de 

l’acide citrique, cependant, en présence de l’acide oxalique, la photodégradation du colorant est 

nettement améliorée. L’accélération de la cinétique de la photodégradation de la RhB augmente 

avec l’augmentation de la concentration initiale de l’acide oxalique jusqu’à 5x10-3 M, au-delà de 

cette valeur nous observons une inhibition de la cinétique de la photodégradation de la RhB. 

 

V.2.4.  Comparaison de réactivité de différents acides carboxyliques 

Comme le montrent les résultats du précédent paragraphe, une dégradation optimale de la RhB 

en présence de l’OFN a été obtenue lorsqu’on ajoute 5x10
- 3 M de l’acide oxalique, sur la figure 

V.7, nous avons réuni les cinétiques d’élimination de ce polluant en présence de 1g.L
-1 de l’OFN 

et 5x10- 3 M de l’acide citrique, de l’acide tartrique, de l’acide succinique, de l’acide malonique 

et de l’acide oxalique. 
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Figure V.7 : Cinétiques de photodégradation de la RhB (4x10-5 M) en présence de  

          [OFN] = 1 g.L-1 et d’acide carboxylique 5x10-3 M. 

 

Les cinétiques de la photodégradation de la RhB montrent clairement que l’acide oxalique est le 

plus efficace (figure V.7), les pourcentages d’élimination calculés au bout de trois heures 

d’irradiation (tableau V.2) illustrent que l’ordre d’efficacité est classé comme suit :   succinique 

< tartrique < malonique < citrique < oxalique.  

 

Acide succinique tartrique malonique citrique oxalique 

% de dégradation 2 4 8 22 100 

 

Tableau V.2: Pourcentage de photodégradation du RhB (4x10-5 M) en présence de l’OFN  

(1g.L-1) et 5 x 10-3 M d’acide carboxylique. 

Selon la littérature, l'effet de différents acides carboxyliques peut être expliqué en tenant compte 

de leurs acidités et leurs capacités de former un complexe avec les oxydes de fer. L’agent idéal 

qui peut former un ligand avec les oxydes de fer et induit leurs dissolution doit être un acide 

relativement fort possèdant un anion [11] [1]. Le composé qui est proche de ces conditions est 

bien l’acide oxalique, qui possède une acidité modérée caractérisée par les valeurs suivantes de 

pKa1 = 1,25 et  pKa2 = 4,27. En plus, l’acide oxalique est connu aussi par son excellent pouvoir à 

former des complexes de haute stabilité avec le Fe(III) (constantes de stabilité b1 = 7,53; b2 = 

13,64 et b3 = 18,49) [14]. 
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V.2.4. 1. Formation du fer 

Pour voir l’influence de la quantité de fer dissoute sur la photodégradation de la RhB, nous avons 

dosé le Fe(II) lors de l’élimination de la RhB (4x10
-5 M) par l’oxyde de fer (1g.L

-1) et en 

présence de 5x10-3 M de différents acides carboxyliques. La figure V.8 représente la quantité de 

Fe(II) formée en présence de différents acides carboxyliques en fonction du temps d’irradiation. 

Une quantité importante des ions Fe(II) a été obtenue en présence de l’acide oxalique, alors 

qu’elle est sous la limite de détection en présence des autres acides, ceci peut expliquer la faible 

efficacité de l’acide citrique, l’acide succinique, l’acide tartrique et l’acide malonique 

comparativement à celle de l’acide oxalique [1].  
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Figure V.8 : Evolution de la concentration de Fe(II) lors de la photodégradation de la RhB en 

présence de l’OFN (1g.L-1) et les différents acides carboxylique. 

L’acide oxalique est plus efficace que les autres acides carboxyliques envers la photodégradation 

de la RhB en présence de l’oxyde de fer naturel. En effet, les complexes formés entre les 

oxalates et le fer ont une absorption dans l’UV et même dans le domaine du visible. Ils pourront 

donc subir sous irradiation un mécanisme de photo-oxydo-réduction impliquant un transfert de 

charge entre le ligand et le métal comme dans le cas des complexes aqueux. L’absorption de la 

lumière par ces complexes va conduire à la formation d’espèces radicalaires qui sont capables 

d’attaquer et de dégrader d’autres composés chimiques présents dans le milieu réactionnel. Dans 

la suite de ce chapitre, nous présenterons une étude paramétrique afin d’optimiser le système 

oxyde de fer naturel/acide oxalique. 
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V.3.  Mise en évidence du système oxyde de fer naturel-acide oxalique  

Pour bien illustrer l’efficacité du système OFN/AO/UV, nous avons réuni les cinétiques de 

dégradation de la RhB par photolyse directe à 365 nm, par photocatalyse en présence de 1 g.L-1 

de l’OFN seul, en présence de l’acide oxalique seul et en présence de l’OFN et de l’acide 

oxalique (5x10-3 M) ensemble à 365 nm (figure V.9). 
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Figure V.9 : Cinétiques de la photodégradation de la RhB (4x10-5 M) sous différents conditions; 

[AO]= 5x10-3 M, [OFN]= 1 g.L-1, T= 20 °C 

 

Il apparait clairement sur la figure V.9 que l’élimination de la RhB par photolyse et par 

photocatalyse en présence de l’OFN est négligeable. La RhB est insensible à l’acide oxalique en 

absence de la lumière. Cependant, sous irradiation polychromatique, elle se dégrade en présence 

de l’AO et son pourcentage d’élimination est égal à 78 % au bout de trois heures, cela s’explique 

par la formation de radicaux hydroxyle  lors de la photolyse de l’acide oxalique [11]. Par ailleurs, 

le couplage de l’oxyde de fer avec l’acide oxalique conduit à l’élimination totale de la RhB au 

bout de trois heures d’irradiation.  

 

V.3.1. Influence de la concentration initiale de l’acide oxalique 

La concentration initiale de l’acide oxalique représente un facteur essentiel dans le système 

oxyde de fer/acide oxalique/UV [15] [12]. Pour étudier l’influence de ce paramètre sur la 

cinétique de la photodégradation de la RhB, nous avons irradié des suspensions de RhB/OFN                   

(4x10-5 M/1g.L-1
) en présence des concentrations initiales d’acide oxalique allant de 10

-3 M à 
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2x10-2 M. La figureV.10 représente les cinétiques de la photodégradation de RhB en fonction de 

la concentration initiale de l’acide oxalique.  
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Figure V.10: Influence de la concentration initiale de l’acide oxalique sur la photodégradation de 

la RhB (4x10-5 M) en présence de l’OFN (1 g.L
-1). 

 La photodégradation de la RhB en présence de l’acide oxalique et de l’oxyde de fer naturel suit 

une cinétique du pseudo premier ordre, le tableau V.3 rassemble les constantes de vitesse et les 

coefficients de corrélation de chaque concentration d’acide. 

[AO] mmol.L-1 1 5 10 20 
k  (min-1) 0,016 

 
0,023 

 

0,016 0,0096 

R2 0,958 0,987 0,983 0,966 
 

Tableau V.3: Influence de [AO]0 sur la photodégradation de la RhB (4x10-5 M) en présence de  

l’OFN (1 g.L-1): Variation de kapp  et des coefficients de corrélation. 

Les résultats obtenus montrent clairement que la photodégradation de la RhB est fortement 

annoncée en présence de l’acide oxalique. En 1999, Balmer et Sulzberger [16] ont rapporté que 

dans le système Fe(III)-oxalate, le Fe(III) se trouve sous forme de [Fe(III)(C2O4)2]
- et 

[Fe(III)(C2O4)3]
3- lorsque la concentration initiale de l’acide oxalique est supérieure                     

à 0,18 x 10-3 M. Dans nos conditions expérimentales, les espèces [Fe(III)(C2O4)2]
- et 
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[Fe(III)(C2O4)3]
3- peuvent être formées et induire la photodégradation de la RhB en présence de 

l’oxyde de fer et l’oxalate [17]. La vitesse de photodégradation de la RhB croit avec 

l’augmentation de la concentration initiale de l’acide oxalique jusqu’à 5 mM, nous avons 

observé qu’une dose en acide oxalique égale à 10-2 M n’améliore pas la cinétique d’élimination 

de la RhB et qu’une concentration de 2x10-2M l’inhibe carrément.  En effet, l’excès de l’oxalate 

va occuper les sites d’adsorption de l’oxyde de fer et entre en compétition avec la RhB et les 

radicaux hydroxyle ainsi que l’augmentation de la concentration de l’acide oxalique conduit à la 

diminution du pH ce qui n’est pas favorable à la réaction de photo-Fenton [18] [19][8]. Donc, la 

concentration optimale de l’acide oxalique est égale à 5x10-3 M. 

 

V.3.2. Etude mécanistique 

Plusieurs auteurs ont étudié le mécanise de la dégradation des polluants en présence de l’oxyde 

de fer et de l’acide oxalique [12] [16]. En premier lieu,  l’acide oxalique forme un complexe avec 

le Fe(III) sur la surface de l’oxyde de fer [≡Fe(III)(C2O4)n]
(2n-3)- et en solution [Fe(III)(C2O4)n]

(2n-

3)- (Eq.5.1), en présence de la lumière, ce complexe peut s’exciter et former le radical oxalate 

(C2O4)
-.. Après, de nombreuses réactions sont produites pour arriver à la création du photo-

Fenton (Eq.5.7) et la génération de radicaux hydroxyle (Eq.5.8). Les différentes équations de ce 

mécanisme sont citées ci-dessous. 

 

Oxyde de fer + nH!C!O"      [≣ Fe(III)(C! O")$](!$%&)'
+ nH*                                         (1) 

[≣ Fe(III)(C!O")$](!$%&)% +  hν         Fe(C!O")!
!%où ≡ (Fe(C!O")!

!%) + (C!O").%              (2)                                 

[Fe(III)(C!O")$](!$%&)% +  hν               /Fe(II)(C!O")($%0)1
(!$%")'

+  (C!O").%               (3) 

(C!O").%                                                  CO! +  (CO!).%                                                       (4) 

(CO!).% + O!                                           CO! +  O!
.%                                                              (5) 

O!
.% +  Fe&*                                              Fe!* +  O!                                                              (6) 

O!
.% +nH* + Fe!*                                  Fe&* + H!O!                                                           (7) 

Fe!* + H!O!                                           Fe&* + OH% +  23.                                        (8) 

 

Au cours du mecanisme réactionel proposé dans la littérature, la production de radicaux 

hydroxyle nécessite la formation des ions Fe(II) et le peroxyde d’hydrogène. Dans le but de voire 

l’application de ce mécanisme dans la dégradation de la RhB  par l’oxyde de fer naturel en 

présence de l’AO et la lumière, nous avons, d’une part, suivi la de concentration des ions Fe(II) 
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dissout dans le milieu et du peroxyde d’hydrogène formé lors de la photodégradation et d’autre 

part, nous avons évalué la contribution de radicaux hydroxyle à cette réaction par l’ajout de ter-

butanol.  

V.3.2.1. Formation du Fe(II) 

Lors de la réaction photochimique, les oxydes de fer sont dissous en présence de l’acide oxalique 

et libèrent les ions Fe(III) qui se réduisent aux ions Fe(III) [15]. La méthode de dosage 

colorimétrique par complexation par la phénanltroline a été procédée afin de suivre la variation 

de la concentration des ions Fe(II) en fonction du temps lors de la photodégradation de la RhB 

(4x10-5 M) en présence de l’OFN (1g.L
-1

) et de différentes concentrations initiales de l’acide 

oxalique (de 10-3 M à 2x10-2 M). La figure V.11 représente la variation de la concentration des 

ions Fe(II) en fonction du temps d’irradiation. 

 

Figure V.11: Formation de Fe(II) lors de la photodégradation de la RhB par le procédé 

OFN/AO/UV en présence de différentes concentrations de l’AO                                     

[OFN]=1g.L-1, l: 300-450 nm et T=20 °C. 

Les résultats de la figure V.11 confirment que la dissolution de l’oxyde de fer naturel en 

présence de l’acide oxalique sous l’action de la lumière, la quantité de Fe(II) générée dépend 

fortement de la concentration initiale de l’acide. Evidemment, la concentration la plus élevée en 

oxalate mènerait à une forte concentration en Fe(II). Durant les premières trente minutes de la 

réaction, la formation des ions Fe(II) est insignifiante ceci est dû à la dissolution très lente de 
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l’hématite [10]. après, sa concentration augmente très rapidement parce que le complexe Fe(III)-

oxalate peut photodissoudre facilement [20], Les complexes Fe(III)–oxalate produisent les 

espèces Fe(II) par la photo-réduction des espèces de Fe(III) (équilibres de 3 à 7).  

V.3.2.2. Formation de H2O2 

Le peroxyde d’hydrogène est un intermédiaire clé dans le processus de photo-Fenton en phase 

hétérogène crée par l’existence des oxydes de fer et de l’oxalate [17] [15]. La variation de sa 

concentration en fonction du temps lors de la photodégradation de la RhB (4x10-5 M) par le 

système OFN/AO/UV a été suivie pour des concentrations initiales de l’acide oxalique allant de 

10-3 M à 2x10-2 M (figure V.12). 
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Figure V.12: Evolution de la concentration du peroxyde d’hydrogène lors de la 

photodégradation de la RhB par le procédé OFN/AO/UV. 

La figure V.12 montre que la concentration du peroxyde d’hydrogène augmente 

significativement avec l’augmentation de  la concentration initiale de l’acide oxalique, elle passe 

de 0.48 mg.L-1 à 3.7 mg.L−1 
lorsque la concentration initiale d’acide oxalique varie de 10

-3 M à 2 

x10-2 M. Le peroxyde d’hydrogène se produit dans le system OFN/AO/UV, d’une part par la 

réaction de Fe2+ avec O2
.- (Eq. 7) 

et d’autre part
 par la dismutation de O2

.- en présence de O2 [16] 

[11] [10].  

Par ailleurs, la meilleure cinétique d’élimination de la RhB par ce procédé a été obtenue pour  

une concentration en acide oxalique égale à 5x10-3 M, nous avons aussi observé qu’une 
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concentration égale à 10-2 M donne pratiquement le même rendement. Cependant, au-delà de 

cette dose, nous avons observé une inhibition de la cinétique d’élimination de la RhB, cela est 

expliqué par la réaction des ions Fe(II) avec les radicaux hydroxyle pour donner les ions Fe(III) 

(Eq.5.9) [21] [22] et par le piégeage de radicaux hydroxyle par l’excès du peroxyde d’hydrogène 

(Eq.5.10 et Eq.5.11) [23].  

Fe�� +  H�+ HO.  →  Fe�� +  H�O                                      (5.9) 

HO. +  H�O�  → HO�
. + H�O                                               (5.10) 

HO�
. + HO. →  H�O + O�                                                   (5.11) 

 

V.3.2.3. Contribution des radicaux hydroxyle  

L’implication des radicaux hydroxyle dans le processus de la photodégradation de la RhB a été 

vérifiée par l’ajout de 2 % du ter-butanol, ce dernier réagit comme un piégeur des .OH [24]. Les 

conditions de la réaction sont : [RhB]= 4x10-5 mol.L-1, [OFN]= 1 g.L-1, [AO]= 5x10-3 mol.L-1 la 

longueur d'onde est comprise entre 300 et 450 nm et la température est égale à T= 20 °C. La 

figure V.13 présente la cinétique de la photodégradation de la RhB par le système OFN/AO/UV 

en présence et en absence de ter-butanol, ainsi sa cinétique de la photolyse directe.  
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Figure V.13 : Contribution des .OH dans la dégradation de la RhB (4x10-5 M) par le procédé 

OFN/AO/UV (1g.L-1, 5x10-3 M et l entre 300 et 450 nm). 
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La photodégradation de la RhB par le procédé OFN/AO/UV est totalement inhibée en présence 

de ter-butanol et sa cinétique ressemble bien à la cinétique de sa photolyse sous irradiation 

polychromatique, cela confirme que les radicaux hydroxyle sont les espèces responsables de la 

photodégradation de la RhB par ce procédé.  

Les résultats obtenus concernant le suivi de l’évolution de la concentration de ions Fe(II) et du 

peroxyde d’hydrogène, ainsi que le test de l’ajout de ter-butanol, nous a permis d’affirmer que 

cette réaction photochimique ce produite suivant le mécanisme décrit précédement. 

V.3.2.Variation du pH lors de la photodégradation de la RhB 

Lors de la photodégradation de la RhB en présence de l’oxyde de fer naturel, nous avons  suivi 

l’évolution du pH de la solution en fonction de différentes concentrations d’acide oxalique. Les 

résultats que nous avons obtenus sont représentés sur la figure V.14. 
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Figure V.14: Evolution du pH lors de la photodégradation de RhB par le procédé OFN/AO/UV 

en fonction de différentes concentrations de l’acide oxalique. 

La première remarque qu’on peut faire de la figure V.14, c’est que le pH initial de la solution 

diminue avec l’augmentation de la concentration initiale de l’AO. Il est autour de 3 pour les 

concentrations d’AO égales à 10
-3 M et 5x10-3 M, à ce pH, les espèces prédominantes de 

Fe(III)/oxalate sont [Fe(III)(C2O4)2]
- qui sont très réactives, alors qu’il passe autour de 1 pour 10-
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2 mol.L-1 et 2x10-2 mol.L-1, à pH très acide (inférieur à 2), la faible réactivité est due au piégeage 

des radicaux hydroxyle par les H+ (Eq.5.9).                       

Par ailleurs, le pH de la solution reste presque constant, pendant la première heure de la réaction. 

Après, il augmente tout doucement pour les concentrations 10-2 M et 2x10-2 M, contrairement 

aux autres concentrations (10-3 M et 5x10-3 M) ou l’augmentation est très rapide. Cette 

augmentation du pH est due à ; i- la production des ions hydroxyle due à la dissolution de 

l’oxyde de fer (Eq. de 5.1 à 5.8), ii)-  la diminution de la quantité d’oxalate dans la solution à 

cause d’une part à sa complexation à la surface de l’oxyde de fer (Eq. 5.1) [25] [26] et d’autre 

part à sa photodégradation par les radicaux hydroxyle (Eq.5.12) [27]. 

                HO. + HC�O�

�
   →   CO� + CO�

.�+ H�O                (5.12) 

En outre, on constate une cohérence entre l’évolution du pH et les cinétiques d’élimination du 

colorant. En effet, pour une concentration de l’acide oxalique égale à 2 x 10
-2 M, le pH est très 

acide tout au long de la réaction (pH0=0,8 et pHfinal= 1,8) (même après 3 heures d’irradiation), 

cela est  accompagné par une inhibition appréciable de la cinétique de la dégradation. 

De ce fait, nous allons fixer la concentration initiale de l’acide oxalique à 5x10
-3 M pour le reste 

de notre travail. 

V.3.3. Minéralisation de la RhB  

Le but principal de notre étude est d’atteindre la minéralisation totale du polluant, la mesure de la 

DCO a été effectuée pour les différents échantillons prélevés lors de la photodégradation d’une 

solution de la RhB (4x10-5 M) en présence d’une suspension de l’oxyde de fer naturel et de 

l’acide oxalique ([OFN]= 1g.L
-1, [AO] = 5x10-3 mol.L-1

). L’évolution du pourcentage de 

minéralisation de la RhB en fonction du temps d’irradiation est présentée sur la figure V.15.   
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Figure V.15. Variation du pourcentage de minéralisation de la RhB (4x10-5 M) par le procédé 

OFN/AO/UV (1g.L-1, 5x10-3 M, l : 300-450 nm) en fonction du temps d’irradiation. 

 

Le pourcentage de minéralisation de la RhB est de 80 % après 18 heures d’irradiation, cela 

montre d’une part l’efficacité de ce procédé vis-à-vis la photodégradation du colorant et d’autre 

part, il indique que les sous produits sont récalicitrants parce que la cinétique de la minéralisation 

de la RhB est très lente par rapport à celle de la photodécoloration. 

V.4. Influence des paramètres physico-chimiques sur la photodégradation de la RhB en 

présence de l’acide oxalique 

V.4.1. Influence de la concentration initiale de l’oxyde de fer  

Dans le domaine de traitement des eaux par les procédés d’oxydation avancée,        

spécifiquement par les catalyseurs en suspension, une dose optimale est nécessaire pour dégrader 

les polluants organiques. En effet,  trop peu de particules n'absorberont qu'une faible quantité de 

la lumière UV, alors que trop de particules causent sa diffraction et son effet écran, dans ces 

deux cas, il y aura un manque d'efficacité. Si le matériau est sur dosé, des particules se collent au 

réacteur et forment une couche très mince, c'est l'épaisseur de la couche qui aura une influence 

déterminante sur l'efficacité de destruction des polluants organiques car les photons doivent 

diffuser à travers cette couche. 

L’effet de la dose initiale de l’OFN sur la photodégradation de la RhB (4 x 10
-5 M) en présence 

de l’acide oxalique (5 x 10
-3 mol.L-1) a été étudié pour la gamme de 0,5 g .L-1  à 2 g.L-1, à pH 
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naturel et sous irradiation polychromatique (l: [300-450 nm]. Les cinétiques de la 

photodégradation de la RhB sont reportées sur la figureV.16. 
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Figure V.16: Influence de la [l’OFN]0 sur la photodégradation de la RhB (4x 10-5 M) en 

présence de l’acide oxalique (5x10
-3 M), l: [300-450] nm et T= 20°C. 

Les cinétiques de la photodégradation de la RhB ont des allures semblables pour les différentes 

doses de l’OFN, le pseudo premier ordre est toujours respecté. Le taux d’élimination de la RhB 

après trois heures d’irradiation est de 87 %, 100 % et 78 % pour 0,5 g.L-1, 1,0 g.L-1 et 2 g.L-1 

d’OFN respectivement, donc, il augmente avec l’augmentation de la dose de l’OFN jusqu’à 1,0 

g.L-1, au-delà cette dose nous avons remarqué une inhibition de la cinétique, ce phénomène peut 

s’expliquer par l’effet écran (diminution de la pénétration de la lumière dans la solution) [11] 

[28] [29] .On se basant sur ce résultat, une dose optimale de 1,0 g.L-1 
de l’oxyde de fer sera 

utilisée pour les prochaines expériences. 

ü Formation du Fe(II) 

La variation de la concentration des ions Fe(II) lors de la photodégradation de la RhB en 

présence de ces trois doses de l’oxyde de fer étudiées a été suivie (figure V.17). 
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Figure V.17 : Variation de [Fe2+] en fonction de la variation de [OFN]0 lors de la 

photodégradation de la RhB (4x10-5 M) par le procédé OFN/AO/UV ([AO]= 5x10-3 M, 

irradiation polychromatique et T= 20°C). 

La figure V.17 montre que pour les trois doses de l’OFN, la concentration de fer dissout dans la 

solution est faible au début de la photodégradation de la RhB, puis elle augmente, ceci est dû à la 

dissolution lente de ce dernier. Bien que la concentration la plus élevée de l’OFN conduise à la 

plus forte concentration en ions Fe(II) dans la solution, la dégradation est optimale pour une dose 

moyenne de 1g.L-1
. Alors, la quantité de fer dissout n’est pas le facteur essentiel qui dirige la 

cinétique de la dégradation photochimique de colorant par ce procédé. 

V.4.2.Influence de la concentration initiale de la RhB 

Pour étudier l’effet de la concentration initiale de la RhB sur l’efficacité du processus     

OFN/AO/UV, nous avons varié la concentration initiale du substrat de 10-5 mol.L-1 à  4 x 10-5 

mol.L-1
, tout en gardant la concentration de l’OFN et de l’acide oxalique constantes                          

(1 g.L-1, 5x10-3 mol.L-1). Ces expériences sont effectuées sous irradiation polychromatique,  à pH 

libre et T= 20 °C.  
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Figure V.18: Cinétique de la photodégradation de différentes concentrations de la RhB           

par le procédé OFN/AO/UV. 

Comme il apparait sur la figure V.18, la cinétique de la photodégradation de la RhB est d’autant 

plus lente quand la concentration initiale du substrat augmente. Plusieurs auteurs ont montré que 

l’efficacité des processus photocatalytiques dépend fortement de la concentration initiale des 

polluants et des résultats similaires ont été obtenus [30] [31]. 

ü Approche cinétique 

L’allure des courbes de la photodégradation reste globalement inchangée en passant d’une 

concentration à l’autre, c'est-à-dire on observe une décroissance exponentielle, dont la loi 

cinétique du pseudo premier ordre est  toujours applicable pour toutes les concentrations  de la 

RhB, le tableau V.4 rassemble les constantes apparentes, les temps de demi vie et les coefficients 

de corrélation pour les différentes concentrations de la RhB.   

  

[RhB]0 mol.L-1 1x10-5 2x10-5 4x10-5 

      k (min-1) 0,034 0,029 0,023 

         R2 0,98 0,996 0,987 

Tableau V.4: Constantes apparentes et coefficients de corrélation de différentes concentrations 

de la RhB dégradée par le procédé OFN/AO/UV. 
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La constante apparente de vitesse passe de 0,034 min-1  à 0,023 min-1 lorsque la concentration 

initiale de la RhB augmente de 10-5 mol.L-1 à 4 x 10-5 mol.L-1, ceci s’explique par le fait que la 

quantité des radicaux hydroxyle formés dans le medium réactionnel est toujours la même [32] 

[33].  

V.4.3. Influence du pH 

Le pH de la solution à une grande influence sur la formation des radicaux hydroxyle par le 

réactif de Fenton, de photo-Fenton, de like-Fenton et de photo-like-Fenton [34] [35] [36] [37] 

[38]. Pour évaluer l’effet de ce facteur sur la dégradation de la RhB par le système OFN/AO/UV, 

nous avons effectué une série d’expérience en variant le pH initial de la solution de 2 à 11 par 

l’ajout de l’acide perchlorique (HClO4) ou de la soude (NaOH). La figure V.19 représente les 

cinétiques de la photodégradation de la RhB en fonction du pH. 
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Figure V.19 : Influence du pH sur la cinétique de la photodégradation de la RhB (4x10-5 M) par 

le procédé OFN/AO/UV; en insertion: variation de kapp en fonction du pH 

La figure V.19 montre clairement que la cinétique de photodégradation de la RhB est 

énormément affectée par le pH initial de la solution, les constantes apparentes de vitesse ont les 

valeurs les plus élevées à pH entre 2 et 4. Selon le pH de la solution, plusieurs espèces d’oxyde 

de fer-oxalate auront lieu [10]. Balmer et sulzberger [16] ont reporté que, lorsque le pH est entre 

2 et 4, les espèces prédominantes des complexes de Fe(III)-oxalate sont les Fe(III)(C2O4)
2− et 
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Fe(III)(C2O4)3
3−, dont, ces espèces sont les plus photo-réactives, ils génèrent le maximum de 

radicaux hydroxyle. Dans nos conditions expérimentales, ces espèces existent en forte 

concentration dans cet intervalle et assurent la meilleure photodégradation de la RhB. Quand le 

pH passe de 4 à 5, les valeurs des constantes apparentes de vitesse diminuent parce que les 

principales espèces de Fe(III)-oxalate sont les [Fe(III)(C2O4)]
+ qui sont moins photo-actives que 

les premières. Finalement, une fois le pH est supérieur à 5, nous observons une inhibition totale 

de la photodégradation de la RhB parce que tout le fer précipite sous forme de Fe(OH)2 et 

Fe(OH)3. 

V.4.4. Influence de l’oxygène  

Dans la perspective de montrer l’influence de l’oxygène sur la réactivité du procédé 

OFN/AO/UV. Nous avons suivi la cinétique de la photodégradation d’une solution de la RhB 

(4x10-5 M) en absence de l’oxygène (barbotage par le N2). La figure V. 20 rassemble les 

cinétiques de la photodégradation de la RhB en milieu oxygéné et désoxygéné. 
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Figure V.20 : Cinétique de photodégradation de la RhB par le procédé OFN/AO/UV: Influence 

de l’oxygène. 

La figure V.20 montre que la cinétique de la photodégradation de la RhB ralentie en absence de 

l’oxygène, le taux d’élimination est trois fois plus faible en milieu désoxygéné qu’en milieu 
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oxygéné. Selon le mécanisme réactionnel, la formation du peroxyde d’hydrogène qui est 

indispensable pour la création du système photo-Fenton (Eq.5.7 et Eq.5.7.8) nécessite la 

présence de l’oxygène dans le milieu réactionnel, en absence d’oxygène, il ne se forme pas de 

peroxyde d'hydrogène et par conséquent la réaction de photo-Fenton n’aura pas lieu.  

V.4.5. Influence de la température 

Pour éclairer l’effet de la température sur la photodégradation de la RhB par le procédé de photo-

like-Fenton en milieu hétérogène, nous avons irradié un mélange de RhB/OFN/AO               

(4x10-5 mol.L-1- 1 g.L-1- 5x10-3 mol.L-1) sous irradiation polychromatique tout en variant la 

température de 10 °C à 40 °C.  
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Figure V.21 : Cinétique de la photodégradation de la RhB par le système OFN/AO/ UV              

à différentes températures: ([RhB]=4. 10-5 mol.L-1 [OFN]=1 g.L-1, [AO]=5.10-3 mol.L-1) 

Les résultats de la figure V.21 montrent que l’augmentation de la température amène à une 

accélération de la cinétique d’élimination de la RhB, cela peut être expliqué par l’effet 

accélérateur de la température sur la photodissolution des oxydes de fer en présence de l’acide 

oxalique [39] ce qui provoque une accélération aussi de la dégradation des molécules qui 

existent dans le milieu en raison de la présence des ions ferreux dissout qui activent la 

production des espèces radicalaires responsables de la dégradation.  
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ü Energie d’activation 

La loi cinétique du pseudo-premier-ordre est toujours applicable pour la gamme de température 

étudiée et l’énergie d’activation a été calculée à partir de la relation d’Arrhenius: 

                                             k��� = A. exp (−
��

�!
)                                     (5.13) 

Avec 

Kapp : Constante apparente de la dégradation photocatalytique (min−1) 

A : Constante indépendant de la température (min−1) 

Ea : Energie apparente d’activation de la réaction de dégradation (J mol−1) 

R : Constante des gaz parfaits (R=8,31 J K−1 mol−1) 

T : Température de la solution (k). 

La transformation linéaire de l’équation (Eq.5.13) donne 

                                                        ln (k���) = lnA −
��

�!
                                        (5.14)                 

La transformation linéaire de ln(k) = f (1/T), reportée sur la figure V.22 donne des droites d’où la 

pente est égale à -Ea/R. l’énergie d’activation de la photodégradation de la RhB par l’oxyde de 

fer naturel est égale à 11,11 kJ.mol-1.  
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           Figure V.22 : Calcul de l’énergie d’activation ; ln (kapp) = f (1/T):  

               ([RhB]  = 4.10-5 mol. L−1, [OFN] = 1 g L−1, [AO]= 5x10-3 M). 
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V.4.6. Influence de la température de calcination de l’OFN 

Dans le but d’étudier l’effet de la calcination sur la réactivité photocatalytique de l’OFN, nous 

avons étudié la photodégradation d’une solution de la RhB en présence de l’OFN calciné à 

400°C et à 1000°C ([RhB]= 4x10-5 M, [AO]= 5x10-3 M, [OFN]=1g.L-1 et T= 20°C) (figure 

V.23).  
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Figure V.23: Influence de la température de calcination de l’OFN sur  la photodégradation        

de la RhB ([RhB]= 4x10-5 M, [OFN]=1g.L-1 et T= 20°C). 

Les cinétiques de la photodégradation de la RhB en présence de l’acide oxalique et les trois  

oxydes de fer naturel ont la même allure. En effet, la RhB est totalement dégradée en présence de 

l’OFN non calciné (seulement lavé et séché à 45 °C) et celui calciné à 400 °C alors qu’en 

présence de l’OFN calciné à 1000 °C, sa cinétique a été ralentie. La réactivité d’un 

photocatalyseur est étroitement liée à ses propriétés physico-chimiques, propriétés de surface et 

le degré de cristallinité. Les surfaces spécifiques des trois oxydes de fer sont de 1,215 m2.g-1,  

70,253 m2 .g-1 et 79,015 m2.g-1 pour l’OFN calciné à 1000 °C, l’OFN calciné à 400°C et l’OFN 

non calciné respectivement. L’oxyde de fer calciné à 1000 °C à la surface spécifique la plus 

faible et une structure de l’hématite pure, la phase est thermodynamiquement la plus stable, de ce 

fait, la formation des complexes de Fe(III)-oxalate à la surface de ce dernier sera lente ce qui 

mènera à une concentration très faible du fer dissous dans la solution et une diminution de la 

dégradation de la RhB.  
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V.4.7. Influence de la source lumineuse 

V.4.7.1. Irradiation artificielle 

Au niveau du laboratoire, nous avons effectué des essais de la photodégradation de la RhB 

(4x10-5 M) en présence de l’OFN (1 g.L-1) activé par l’acide oxalique (5x10
-3 M), sous 

différentes longueurs d’irradiation à savoir ;  une lampe monochromatique émettant à 310 nm 

avec une puissance de 20 W, une lampe émettant à 365 nm monochromatique de puissance 125 

W et la lampe polychromatique émettant entre 300 et 450 nm avec un maximum d’émission à 

365 nm avec une puissance de 15 W. La figure V.24 rassemble les cinétiques de la 

photodégradation de la RhB. 
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Figure V.24: Influence de la source d’irradiation sur la photodégradation de la RhB 

([RhB]=4x10-5 M, [OFN]= 1g.L-1, [AO]= 5x10-3 M, T= 20°C). 

La meilleure cinétique d’élimination de la RhB a été obtenue sous irradiation polychromatique à 

365 nm (figure V.24). Les pourcentages d’élimination du colorant au bout de trois heures 

d’irradiation sont de 100 %, 85 % et 82 % pour les irradiations polychromatique (365 nm), à 365 

nm en monochromatique et à 310 nm respectivement. Pour expliquer ce résultat, nous nous 

sommes basés sur les spectres d’émission des trois lampes. Comme la lampe polychromatique 

possède un spectre avec 50 nm de largeur de bande avec un maximum à 365 nm, elle émet dans 

le domaine d’absorption de la RhB (la bande principale de la RhB à 552 nm) par rapport aux 

deux autres qui émettent à 365 nm et à 310 nm. Par ailleurs, les pourcentages d’élimination de ce 
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colorant sous les deux autres lampes d’irradiations sont aussi importants à cause de l’absorbance 

des complexes de fer-oxalate à cette longueur d’onde d’émission [40].  

V.4.7.2. Irradiation naturelle 

La diversité des longueurs d’onde d’irradiation contenues dans le spectre solaire a une incidence 

sur le comportement photochimique du mélange en termes d’énergie des photons absorbés. Les 

complexes organiques de Fe(III), par un processus de transfert de charge libèrent des ligands 

dont la réactivité varie en fonction de la longueur d’onde d’émission. Dans le but de se 

rapprocher des conditions environnementales, nous avons exposé une solution de la RhB (4x10-5 

M) en présence de l’acide oxalique (5x10
-3 M) et de l’oxyde de fer naturel (1g.L

-1) à la lumière 

solaire, au niveau de la plateforme de notre laboratoire, au mois de Juin 2013. A ce jour, la 

température était autour de 40 °C et l’intensité lumineuse moyenne égale à 1.821 Mw cm-2 à 365 

nm (figure V.25).  
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Figure V.25: Influence de la lumière solaire sur la photodégradation de la RhB en présence de 

l’OFN et l’acide oxalique ([RhB]= 4x10
-5 M, [OFN]= 1g.L-1, [AO]= 5x10-3 M) 

 

L’application des rayonnements solaires avec le procédé de like-Fenton a amélioré la cinétique 

d’élimination de la RhB, d’où sa photodégradation totale a été obtenue au bout de 90 minutes ce 

qui correspond à 50% du temps d’irradiation en mode  polychromatique. Cela est dû d’un coté à 

l’augmentation de l’activité des oxydes de fer dans le domaine du visible [41], et d’un autre côté, 
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du fait que la lampe polychromatique émet dans l’UV et peu d’énergie dans le visible  (300-450 

nm) alors que le soleil à un spectre UV-Visible (290- 800 nm) [33]. 

V.4.8. Influence des ions inorganiques sur la photodégradation de la RhB par le procédé 

OFN/AO/UV 

Les sels minéraux représentent une partie non négligeable de substances qui influent directement 

sur la qualité des eaux et par conséquence sur ses traitements. Les analyses physico-chimiques de 

l’eau ou des rejets ont souvent révélé la présence des ions Cl-, SO4
2-, NO3

-, HCO3
-, HPO4

2-, avec 

des teneurs dépendant de la nature de l’effluent, ainsi que du site ou sont effectués les 

prélèvements.  

 

V.4.8.1. Influence des ions chlorures 

Pour évaluer l’influence des ions chlorures sur la cinétique de la photodégradation de la RhB, 

nous avons introduit ces ions en concentration croissante allant de 10-5 mol.L-1 à 10-2 mol.L-1, 

tout en maintenant les mêmes conditions expérimentales ([RhB]= 4x10-5 M, [OFN]= 1 g.L-1, 

[AO]= 5x10-3 mol.L-1
). L’histogramme de la figure V.26 représente la variation des constantes 

apparentes de vitesse en fonction de la concentration des ions chlorures. 

 

 

Figure V.26. Influence des ions chlorures sur la photodégradation de la RhB (4x10-5 mol.l-1) par 

le procédé OFN/AO/UV. 

Les résultats de la figure V.26 révèlent que les ions chlorures ralentissent la cinétique de la 

photodégradation de la RhB, la vitesse de sa photodégradation diminue avec l’augmentation de 
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la concentration initiale de ces ions qui réagissent comme des piégeurs à radicaux hydroxyle 

avec une constante de 3 x 109 M-1s-1 à pH entre 2 et 3 et forment des espèces radicalaires 

(Eq.5.15) [42]. Ces espèces formées sont moins réactives que les HO., ils ont des constantes de 

vitesse d’oxydation des composés organiques de l’ordre de  103 à 108 M-1 s-1 pour le radical Cl•. 

Cl
�

+  HO
.
+ H

�
→ Cl

.
+ H�O                                     (5.15) 

 

Par ailleurs, en solution aqueuse, les ions chlorures peuvent former un complexe avec les ions 

ferreux, ferrique (Eq.5.16- Eq.5.24) et le peroxyde d’hydrogène (Eq.5.25 et Eq.5.26). 

Par ailleurs, en solution aqueuse, les ions chlorures peuvent former un complexe avec les ions 

ferreux, ferrique (Eq.5.16- Eq.5.24) et le peroxyde d’hydrogène (Eq.5.25 et Eq.5.26) [43], par 

conséquent, ils réduisent l’efficacité de la réaction de photo-Fenton qui exige la présence de ces 

deux réactifs [44]. 

Cl
�

+  Fe
��

 ↔  FeCl
�                                      2,88 mol-1.L.s-1          (5.16) 

 Cl
�

+  Fe
"�

 ↔  FeCl
��                                     6,61 mol-1.L.s-1        (5.17) 

2Cl
�

+ Fe
"�

 ↔ FeCl�
�

                                     10,47 mol-1.L.s-1        (5.18) 

Cl
�

+  Cl
.
 →  Cl�

.�                                             8,5x109 mol-1.L.s-1       (5.19) 

Fe
��

+   Cl
.

→  Cl
�

+  Fe
"�                           5,9x109 mol-1.L.s-1         (5.20) 

Fe
��

+   Cl�
.�

→ FeCl
�� +  Cl

�                      1,4x107 mol-1.L.s-1          (5.21) 

Cl
�

+ HO
.

→ HOCl
.�                                      4,3x109 mol-1.L.s-1         (5.22) 

HOCl
.�

+  H
�

→ Cl
.
+ H�O                           2,1x1010 mol-1.L.s-1         (5.23) 

HOCl
.
 → Cl

�
+  HO

.                                      6,1x109 s-1                    (5.24) 

Cl
.
+  H�O� → HO�

.
+ Cl

�
+ H

�                 1,0x109 mol-1.L.s-1            (5.25) 

Cl�
.

+  H�O� → HO�
.

+ 2Cl
�

+ H
�           4,1x104 mol-1.L.s-1               (5.26) 
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V.4.8.2. Influence des ions sulfates 

Une sérié d’expérience a été effectuée dans le but de voire l’influence des ions sulfates sur les 

cinétiques de la photodégradation de la RhB (4x10-5 M) par le procédé OFN/AO/UV (1 g.L-1, 

5x10-3mol.L-1
). L’histogramme représenté sur la figureV.27 montre la variation des constantes 

apparentes de vitesse en fonction de la concentration des ions sulfates. 

 

Figure V.27. Influence des ions sulfates sur la dégradation de la RhB par le procédé 

OFN/AO/UV. 

D’après l’histogramme de la figure V.27, on observe que les ions sulfates n’ont pas d’effet sur la 

photodégradation de la RhB lorsque leurs concentrations est de 10-5 M, tandis que, au-dessus de 

cette valeur, l’inhibition apparait et augmente avec l’augmentation de la concentration de ces 

ions. Comme avec les ions chlorures, l’inhibition des sulfates est aussi due à : 

 i)- la formation de complexes entre les ions ferreux, ferrique et les ions sulfate (Eq.5.27 –

Eq.5.30) [43]. 

ii)- à la consommation du peroxyde d’hydrogène par ces ions (Eq.5.31) [45], 

iii)- piégeage des radicaux hyroxyle (k = 1010 M-1s-1) (Eq.5.32) et production du radical SO4
•−, ce 

radical réagit avec les polluants organiques avec une constante de vitesse de l’ordre de 106 à 109

M-1 s-1 [46]. 
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 SO�
�� +   Fe�� → FeSO�                              2,29x101 mol-1.L.s-1            (5.27) 

SO�
�� +   Fe!� → FeSO�

�                           3,89x102 mol-1.L.s-1             (5.28) 

2SO�
�� +   Fe!� → Fe(SO�)�

�                      4,47x103 mol-1.L.s-1            (5.29) 

SO�
.� +  Fe�� → Fe!� + SO�

��                      3,0x108 mol-1.L.s-1              (5.30) 

SO�
.� + H�O� → SO�

�� + HO�
.� + H�         1,2x107 mol-1.L.s-1                            (5.31) 

SO�
�� +   HO. →  HO� +  SO�

�.                                                           (5.32) 

V.4.8.3. Influence des ions bicarbonate 

Nous avons procédé de la même manière et dans les conditions opératoires similaires à l’étude 

de l’influence des ions chlorures et sulfates sur la dégradation photochimique de la RhB par le 

même procédé.  

Le pH reste un paramètre important dans le cas des ions carbonates  et bicarbonates, puisqu’il 

influe directement sur la prédominance de ces ions en solution aqueuse. Dans le milieu naturel, 

les carbonates sont moins présents que les ions hydrogénocarbonates (pKa (HCO3−/CO3
2−) = 

10,2) [47]. Les équations (Eq.5.33, Eq.5.34 et Eq.5.35) représentent la prédominance des 

carbonates et des bicarbonates selon le pH de la solution (figureV.28). 

(CO�)("#) +  H�O ↔ H�CO!                                                  (5.33) 

  H�CO!  ↔ HCO!� + H�                                    pKa1= 6,39   (5.34) 

  HC��
�

 ↔ CO�
��

+ H
�                                     pKa2= 10,37    5.35) 
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Figure V.28: Distribution des espèces de carbonate en fraction de carbonate total dissous par 

rapport au pH de la solution. 

 

La figure V.29 représente les cinétiques de photodégradation de la RhB en présence des ions 

bicarbonates/carbonates avec des concentrations varient de 10-5 M à 10-2 M.  
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Figure V.29. Effet des ions bicarbonates sur la photodégradation de la RhB                           

([RhB]= 4x10-5 M, [OFN]= 1g.L-1, [AO]=5x10-3 M). 
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Lors de l’ajout des ions carbonates (figureV.29), le pH initial de la solution augmente de 2,6 à 

7,9, Aux faibles valeurs de pH (pH correspond aux faibles concentrations des carbonates, qui ne 

dépasse pas un pH=3), les espèces prédominantes sont le CO2 ou le H2CO3. Cependant à pH = 8, 

les espèces prédominantes sont les bicarbonates, dans ce cas-là, l’inhibition de la cinétique 

d’élimination de la RhB est due principalement à l’adsorption de ces ions sur la surface de 

l’oxyde de fer naturel chargé positivement au-dessous de son pHPZC qui est égal à 8,3, ce qui 

réduit le nombre de site actif pour le polluant. Cette inhibition est fortement renforcée avec 

l’augmentation de la concentration des ions bicarbonates dans la solution. 

Par ailleurs, les ions carbonates et bicarbonates peuvent réagir avec les radicaux hydroxyle et 

forment des espèces radicalaires moins réactifs que ces derniers (Eq.5.36 et Eq.5.37). 

  

HCO 

!
+ HO

. → H!O + CO"
.#      k = 8,5x106 M−1s−1      (5.36) 

CO"
!# +  HO.   →   HO# +  CO"

.#  k = 3,9 x  108 M-1s-1          (5.37) 

 

V.4.10.4. Comparaison entre l’effet d’inhibition de différents ions 

La figure V.30 représente les constantes apparentes de photodégradation de la RhB par le 

procédé oxyde de fer naturel/acide oxalique/UV, en présence de 10-2 mol.L-1 des ions chlorures, 

sulfates et bicarbonate séparément. Le pourcentage d’inhibition dépend de la nature d’anions 

ajouté, l’ordre de cette inhibition est comme suit : SO4
2- < Cl-< HCO3

-.  

 

Figure V.30: Influence de différents anions inorganiques sur la photodégradation de la RhB par 

le procédé OFN/AO/UV. 
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Lors de la réaction de différents ions cités ci-dessus avec les radicaux hydroxyle, ils se forme  le 

radical Cl. (Eq.5.15), le radicale SO4
.- (Eq.5.32) et le radicale CO3

.- (Eq.5.36 et Eq.5.37), ces 

derniers sont des oxydants forts. D’après les valeurs des potentiels d’oxydation de ces radicaux 

(tableau V.5), on observe une cohérence entre l’ordre d’inhibition et le potentiel d’oxydation de 

l’espèce. En effet, le radical qui possède le potentiel d’oxydation le plus élevé a la tendance la 

plus faible à inhiber la cinétique de photodégradation de la RhB.  

Radical HO./H2O SO4
.-/ SO4

- Cl./ Cl- CO3
.-/ CO3

2- 

E° (V) 2,8 2,6 2,5 1,85 

TableauV.5. Potentiels d’oxydation de radicaux ; HO., SO4
.-, Cl. et CO3

.- 

 

D’une manière générale, deux facteurs principaux sont responsables de l’inhibition des réactions 

photocatalytiques en présence des ions inorganiques ; i- le piégeage des radicaux hydroxyle et la 

formation des espèces beaucoup moins actives, ii- l’adsorption de ces ions sur la surface des 

semiconducteurs. Cependant, d’un ion à un autre, la contribution de ces deux facteurs varie en 

raison de la différence d’affinité avec la surface des semiconducteurs et de leurs différente 

réactivité avec les radicaux hydroxyle.  

V.5. Conclusion  

- Sous irradiation polychromatique, la photodégradation de la RhB est quasi nulle en présence de 

l’oxyde de fer naturel seul. 

- La dissolution de l’oxyde de fer naturel à l’obscurité en présence de différents acides 

carboxyliques est négligeable. 

- L’efficacité du procédé oxyde de fer naturel/acide carboxylique dépend de la nature de l’acide, 

elle est classée comme suit : succinique<tartrique<malonique<citrique<oxalique. 

-L’acide oxalique forme un complexe avec l’OFN qui absorbe dans l’UV-Vis et forme des ions 

ferreux et des espèces oxydantes.  

- La performance du procédé oxyde de fer naturel/acide oxalique a été évaluée, en étudiant 

l’influence de plusieurs paramètres sur le taux de décoloration de la RhB, de nombreux résultats 

sont mis en évidence : 
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ü La concentration initiale de l’acide oxalique est un facteur essentiel affectant la cinétique 

de la photodégradation de la RhB. La concentration optimale est égale à 5x10-3 M. 

ü Le taux de décoloration de RhB augmente avec l’augmentation de la dose de l’oxyde de 

fer naturel jusqu’à 1 g.L
-1, au-delà de cette valeur, une inhibition du processus a été 

observée. 

ü La concentration des ions ferreux et du peroxyde d’hydrogène est liée étroitement à la 

concentration initiale de l’acide oxalique, une concentration élevée de celui-ci conduit à 

une production importante des ions Fe2+ et du H2O2. 

ü Le pH de la solution joue un rôle important dans le processus de la photodégradation de 

la RhB, les valeurs optimales des constantes apparentes de vitesse sont entre 2 et 4.  

ü La réaction photochimique de dégradation de la RhB nécessite l’aération du milieu en 

agitant. 

ü L’augmentation de la température affecte positivement la cinétique de dégradation  de la 

RhB. 

ü L’inhibition totale de la cinétique de décoloration de la RhB en présence de ter-butanol, 

confirme que les entités responsables de cette réaction sont les radicaux hydroxyle. 

ü L’OFN non calciné reste plus efficace que les OFN calciné à 400 °C et à 1000 °C. 

ü Le taux de minéralisation de la RhB est de 80 % au bout de 18 heures d’irradiation. 

ü La lumière solaire  réduit le temps nécessaire pour la dégradation totale de la RhB par le 

procédé de like-photo-Fenton.  

ü L’addition des ions inorganiques tels que les bicarbonates, les chlorures et sulfates au 

milieu réactionnel, réduit d’une façon considérable les constantes apparentes de vitesse.   

Partie 2 : Le bleu de méthylène 

V.6.1. Photodégradation du BM en présence de l’oxyde de fer naturel  

A travers l’étude de l’adsorption du BM sur l’oxyde de fer naturel, nous avons déterminé un 

temps d’agitation de 30 minutes, suffisant pour atteindre l’équilibre d’adsorption/désorption. 

Pour l’étude photochimique, des solutions du BM ont été irradiées avec une lampe 

polychromatique (la longueur d’onde d’irradiation est comprise entre 300 et 450 nm), après 

agitation dans le noir pendant 45 minutes, en présence de différentes concentrations de l’oxyde 

de fer naturel (OFN); 0,5 g.L-1, 1,0 g.L-1, 1,5 g.L-1, à pH libre et à T = 20°C. Les résultats que 

nous avons obtenus sont représentés sur la figue V.31.  
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Figure V. 31. Photodégradation du BM (10-5 M) en présence de différentes concentrations     

de l’OFN à pHlibtre= 8,3 et T=20°C. 

L’addition de l’OFN à une solution du BM n’améliore pas sa photodégradation, nous avons 

observé un ralentissement de la cinétique d’élémination pour une dose de 0,5 g.L
-1 et une légère 

accélération pour 1,0 g.L-1 et 1,5 g.L-1 (figure V.31). En effet, plusieurs auteurs ont étudié la 

photodégradation de différents polluants organiques en présence de l’hématite et ils ont prouvé 

l’inefficacité de cet oxyde de fer. Frank et Bard ont étudié l’oxydation photocatalytique de 

quelques polluants à la surface de TiO2 et de l’hématite, ils ont observé que le TiO2 est efficace 

pour l’oxydation des cyanides, ce qui n’est pas le cas avec l’hématite [48]. kormann et 

collaborateurs n’ont observé aucune dégradation de l’acide chloroacétique avec le même oxyde 

de fer [49]. Par ailleurs, plusieurs travaux de recherches ont discuté la réactivité des oxydes de 

fer en présence des acides carboxyliques et la lumière UV [50] [51] [52], d’où un procédé de 

like-Fenton peut se créer en phase hétérogène et assurer la photodégradation de différents types 

de polluants organiques par la production des espèces oxydantes très réactives (radical 

hydroxyle) [15] [17] [53]. Nous avons suivi la dégradation du BM en présence de l’oxyde de fer 

naturel et différents acides carboxyliques sous différentes conditions.  

V.6.2. Photodégradation du BM en présence de différents acides carboxyliques 

V.6.2.1.Etude thermique du mélange BM/Acide carboxylique 

Pour voir si il y a une réaction à l’obscurité entre le colorant et chaque acide carboxylique étudié, 

nous avons suivi en fonction du temps la variation de l’absorbance d’une solution aqueuse du  
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BM (10-5M) en présence de 4x10-3 M de l’acide citrique, de l’acide tartrique et de l’acide 

oxalique séparément (figure V.32). Les résultats montrent que le BM ne subit à aucune 

oxydation thermique en présence de ces trois acides carboxyliques dans nos conditions 

opératoires. 
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Figure V.32. Etude thermique du mélange BM-acide carboxylique ((10-5 M-4x10-3 M). 

 

VI.6.2.2.Etude thermique du mélange BM/OFN/Acide carboxylique 

 

Après avoir déterminé le pourcentage d’élimination du BM par adsorption sur l’OFN et d’assurer 

qu’il n’y a pas de réaction entre le colorant et chaque acide carboxylique à l’obscurité. Nous 

avons suivi en fonction du temps, les cinétiques d’élimination du BM en présence d’une 

suspension de l’OFN et les trois acides carboxyliques, pour cela, des suspensions du BM/OFN 

([BM]= 10-5 M, [OFN] 1g.L-1) ont été  agitées, en présence de 4x10-3 M de l’acide citrique, de 

l’acide tartrique et l’acide oxalique séparément (figure V. 33).  
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Figure V.33. Cinétique d’élimination du BM (10
-5 M) en présence de l’OFN (1g.L

-1
) et d’acide 

citrique, tartrique ou oxalique (4x10-3 M), T= 20 °C. 

Il apparait clairement que l’addition des acides carboxyliques au milieu réactionnel a un effet 

positif sur la cinétique d’élimination du BM en présence de l’oxyde de fer naturel. Au bout de 

trois heures d’agitation, les pourcentages d’élimination du BM sont considérables, ils sont de 

22%, 56 %, 62 % et 65 % pour l’OFN seul, l’OFN/acide tartrique, l’OFN/acide citrique et 

l’OFN/acide oxalique respectivement. La réactivité du procédé oxyde de fer/acide carboxylique 

est expliquée par la différence d’acidité entre les trois acides et de leurs capacités à former un 

complexe avec le Fe(III).  

V.6.2.3. Etude photochimique du BM/OFN/Acide carboxylique 

Nous avons suivi l’élimination du BM (10
-5 M) en présence de l’oxyde de fer naturel (l g.L

-1) et 

les trois acides carboxyliques pour des concentrations allant de 10-3 M à 10-2 M. Les figures 

V.34. (A), (B) et (C) représentent les cinétiques de photodégradation du BM en présence de 

l’acide tartrique, de l’acide citrique et l’acide oxalique respectivement. 
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Figure V.34. Photodégradation du BM (10-5 M) en présence de l’OFN (1g.L-1) et différentes 

concentrations d’; (A) acide tartrique, (B) acide citrique, (C) acide oxalique à pH libre, T=20°C 

et l comprise entre 300 et 450 nm.  

Les trois acides carboxyliques ont un effet accélérateur sur la cinétique de photodégradation du 

BM même à faibles concentrations. Cette accélération est expliquée par la formation des 

complexes; oxalate, citrate et tartrate et la production des ions de fer(II). Quel que soit la nature 

de l’acide étudié, le pourcentage d’élimination du BM croit avec l’augmentation de la 

concentration initiale de celui-ci jusqu’à une dose optimale (7x10
-3 M pour l’acide citrique et 

l’acide tartrique et 4x10
-3 M pour l’acide oxalique), au-delà de ces doses, la cinétique de la 

photodégradation du BM est inhibée. En outre, les cinétiques d’élémination du BM sont lentes 

en présence de l’acide citrique et tartrique comparativement à celles obtenues en présence de 

l’acide oxalique. L’acide oxalique donne le meilleur rendement d’élimination du BM avec la 

plus faible concentration (4x10-3 M) et la plus courte durée d’irradiation (90 minutes) (figure 

V.35). 



Chapitre V : Dégradation de la RhB  et du BM en milieu hétérogène 
 

 

156 

 

0 40 80 120 160 200 240
0,0

0,2

0,4

0,6

0,8

1,0

 

 

[B
M

]/
[B

M
] 0

Temps (minutes)

 Acide citrique
 Acide tartrique
 Acide oxalique

 

Figure V.35. Comparaison entre les cinétiques de la photodégradation du BM (10-5 M) en 

présence de [OFN]= 1 g.L-1 et de l’acide [citrique]=[tartrique]=7x10
-3 M                                      

et [oxalique]=4x10-3 M 

ü Approche cinétique 

Dans la majorité des réactions d’élimination des polluants organiques par photochimie, la loi 

cinétique du pseudo-premier ordre est applicable, Les constantes de vitesse ainsi que les 

coefficients de corrélation de la photodégradation du BM en présence de l’oxyde de fer naturel et 

les différents acides carboxyliques sont représentés sur le tableau V.6. 

 

 Acide oxalique   Acide citrique          Acide tartrique 

k (min-1)      0,1076       0,0129               0,0069 

R2
       0, 99        0,98                0,94 

Tableau V.6. Constantes de vitesse et coefficients de corrélation pour l’élimination                    

du BM en présence de l’OFN et différents acides carboxyliques. 

ü Formation du fer 

L’acide oxalique est le meilleur pour la photodégradation du BM en présence de l’oxyde de fer 

naturel. Selon la littérature, la quantité du fer dissoute dans la solution est le facteur déterminant 

de la réactivité des acides carboxyliques en présence d’un oxyde de fer [1]. La figure V.36 

illustre l’évolution de la concentration des ions Fe(II) en fonction du temps d’irradiation en 

présence de l’acide citrique, l’acide tartrique et l’acide oxalique. En effet, une quantité 
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négligeable de fer(II) a été obtenue en présence de l’acide citrique et l’acide tartrique, 

contrairement à l’acide oxalique, d’où nous avons observé une quantité appréciable de ce 

dernier, cela explique la faible efficacité d’acide citrique et tartrique par rapport à l’acide 

oxalique, du fait qu’une faible concentration en Fe(II) conduit à la formation d’une quantité 

insuffisante en radicaux hydroxyle pour la photodégradation du BM selon le mécanisme détaillé 

dans la page 149.  
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Figure V.36. Evolution de la concentration en Fe2+ lors de la photodégradation du BM             

(10-5 M) en présence de l’OFN (1 g.L
-1) et différents acides carboxyliques T=20 °C. 

L’étude préliminaire portant sur la réactivité de différents acides carboxyliques dans le procédé 

OFN/UV, nous a permis d’affirmer que l’acide oxalique est le plus efficace pour la dissolution 

de l’oxyde de fer naturel. Dans la suite, nous détaillerons l’influence de plusieurs paramètres 

physico-chimiques sur la cinétique de photodégradation du BM par le procédé OFN/AO/UV.   

VI.6.3. Mise en évidence de l’efficacité du procédé OFN/AO/UV 

Pour mettre en évidence la contribution de la photolyse directe du BM, la photooxydation en 

présence de l’acide oxalique et la photocatalyse en présence de l’OFN. Nous avons réuni les 

différentes cinétiques de dégradation d’une solution aqueuse du BM (10-5 M), obtenues par les 

différentes voies citées ci-dessus. La température du milieu a été fixée à 20 °C, la longueur 

d’onde d’irradiation est comprise entre 300 et 450 nm (figureV.37).  
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Figure V.37. Cinétique de dégradation du BM (10-5 M) sous différentes  conditions,         

[OFN]= 1 g.L-1, [AO]= 4 mM, T=20 °C, l: (300-450) nm. 

La meilleure cinétique de photodégradation du BM a été obtenue en présence de l’oxyde de fer 

et l’acide oxalique ensemble. Le tableau V.7 présente les pourcentages d’elémination du BM par 

les différents systèmes au bout de 90 minutes.  

Procédé Photolyse directe BM/AO/UV BM/OFN/UV BM/OFN/AO/UV 

% de dégradation 22 
 

31 22    100 

 
Tableau V.7. Pourcentage de dégradation du BM  sous différents conditions 

 

Au bout de 90 minutes d’irradiation, le BM est totalement dégradé par le procédé OFN/AO/UV, 

la constante apparente de vitesse est égale à 0.1076 min-1. Le procédé like-photo-Fenton en 

phase hétérogène a été créé en présence de l’oxyde de fer naturel et de l’acide oxalique induisant 

la formation des espèces réactives et la dégradation du BM (mécanisme page 149).  

 

VI.6.3.1. Influence des paramètres physico-chimique sur la photodégradation du BM  par 

le procédé OFN/AO/UV 

VI.6.3.1.1.Influence de la concentration initiale de l’acide oxalique 

La concentration initiale de l’acide oxalique à un effet majeur dans les procédés de like-Fenton 

en phase hétérogène générés par le couplage d’un oxyde de fer et de l’acide oxalique. Pour 
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examiner l’influence de ce paramètre sur la cinétique de photodégradation du BM par le système 

OFN/AO/UV, nous avons irradié une suspension du BM (10-5 M) et de l’OFN (1 g.L
-1) en 

présence de différentes concentrations en acide oxalique allant de 10-3 M à 8x10-3 M. La figure 

V.38 représente la variation de la constante apparente de l’élimination du BM en fonction de la 

concentration initiale de l’acide oxalique.  
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Figure V.38. Influence de la [AO]0 sur la photodégradation du BM (10-5 M) en présence de 

l’OFN ; Variation de Kapp en fonction de [AO]0 

 

L’augmentation de la concentration initiale d’acide oxalique accélère la cinétique de la 

photodégradation du BM, la constante apparente de vitesse augmente avec l’augmentation de la 

concentration initiale de celui-ci jusqu’à 4x10
-3 M, au-delà de cette valeur nous remarquons une 

inhibition. En effet, l’excès en acide oxalique va occuper les sites d’adsorption à la surface de 

l’oxyde de fer naturel et entre en compétition avec le BM sur les radicaux hydroxyle, ainsi que la 

diminution du pH du milieu minimise la réactivité du procédé de like-Fenton. Donc, pour la suite 

de notre étude, la concentration de l’acide oxalique est fixée à 4x10-3 M.  

 

VI.6.3.1.2. Influence  de la dose de l’OFN 

L’influence de la concentration initiale de l’OFN sur la cinétique de la photodégradation du BM 

(10-5 
M) par le procédé OFN/AO/UV a été étudiée dans l’intervalle de 0,5 g.L

-1 à 1,5 g.L-1. Les 

constantes apparentes sont de 0,100 min-1(R2= 0, 97), de 0,107 min-1 (R2= 0, 99) et de 0,09 min-1 

(R2= 0, 99) pour 0,5 g.L-1, 1,0 g. L-1 et 1,5 g.L-1 de l’OFN respectivement, cela indique que la 
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cinétique de disparition du BM n’est que très peu affectée par la variation de la dose de l’OFN. 

Plusieurs travaux de recherche ont été publiés sur l’effet de ce paramètre sur l’élimination des 

polluants par photocatalyse et des résultats similaires à notre travail ont été rapportés [54] [55]. 

En outre, une dose optimale du catalyseur est nécessaire afin d’obtenir une excellente 

dégradation, tout excès à un effet négatif parce qu’il peut avantager l’agrégation des particules et 

inhiber la transmission des photons. 

ü Formation du fer  

Les ions ferreux possèdent un rôle indispensable dans les procédés de like-Fenton. Pour voire la 

relation entre la concentration de ces ions et le taux de photodégradation du BM lorsqu’on fait 

varier la dose d’OFN, nous avons suivi leur évolution en fonction du temps d’irradiation pour les 

différentes doses de l’OFN. Les résultats obtenus sont représentés sur la figureV.39  
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Figure V.39: Evolution de la concentration de Fe2+ lors de la photodégradation du                  

[BM] = 10-5 M par le procédé OFN/AO/UV : Variation de [OFN]. 

La concentration des ions Fe2+ augmente avec l’augmentation de la concentration de l’OFN, 

Cependant, la meilleure dégradation du BM a été obtenue pour 1g.L-1 de ce dernier, cela peut 

s’expliquer par le piégeage des radicaux hydroxyle par l’excès de Fe
2+ dans la solution [22] [23] 

(Eq.5.91) 

  Fe
�� +  HO.  + H� →  Fe�� + HO�                              (5.9) 
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VI.6.3.1.3.Influence de la concentration initiale du BM 

Dans le but d’analyser l’influence de la concentration initiale du polluant dans les effluents à 

traiter sur l’efficacité du procédé photocatalytique, nous avons varié la concentration du BM de 

10-5 M à 10-4 M, tout en gardant la concentration en oxyde de fer naturel et en acide oxalique 

fixe ([OFN]= 1g.L-1, [AO]=4 mM). La figure V.40 et celle en insertion représentent 

respectivement les cinétiques d’élimination du BM et l’évolution des constantes apparentes en 

fonction de la variation de sa concentration initiale de celui-ci.  
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Figure V.40 Influence de la [BM]0 sur sa photodégradation  ([AO]=  4 mM, [OFN]= 1 g.L−1,     

l: 300-450 nm). En insertion: Variation des kapp en fonction de la                                  

concentration initiale du BM. 

 

Pour le domaine de la concentration étudiée, la loi cinétique du pseudo premier ordre est toujours 

applicable. Nous observons dans l’insertion de la figure V.40 que les constantes apparentes 

diminuent avec l’augmentation de la concentration initiale du colorant. Plusieurs raisons ont été 

proposées pour expliquer ce résultat qui est en accord avec de nombreux résultats rapportés sur 

la dégradation photocatalytique des polluants par le procédé de like-photo-Fenton créé par les 

oxydes de fer et l’acide oxalique [8] [15] ; 

i- lorsque la concentration du polluant augmente et la quantité des radicaux 

hydroxyle est toujours la même.  
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ii- dans le procédé de like-Fenton, une concentration élevée en polluant réduit la 

pénétration des photons dans la solution et conduit à la réduction de la 

production des radicaux hydroxyle [33], 

iii- plus la concentration initiale du polluant est élevée, plus celle des photoproduits 

le sera, ce qui va engendrer une compétition entre tous ces composés sur les 

espèces oxydantes et minimisera l’efficacité de ce processus [56] [57] [58]. 

 

VI.6.3.1.4.Influence du pH 

Les effluents issus des industries textiles sont généralement rejetés à différents pH. Ce paramètre 

a un effet essentiel dans les procédés de traitement des eaux usées [59]. Dans le procédé de like-

Fenton, le pH du milieu joue un rôle primordial, il influe sur la spéciation des complexe fer-

oxalate. Pour déterminer l’influence de ce paramètre sur l’efficacité de ce procédé, nous avons 

suivi la photodégradation d’une solution du BM (10
-5 M) en présence d’une suspension de 

l’oxyde de fer naturel et de l’acide oxalique ([OFN]=1g.L
-1, [AO] = 4 mM) sous irradiation 

polychromatique (l: 300-450 nm), tout en modifiant le pH initial de 2 à 6 par ajout soit de 

l’acide perchlorique ou de l’hydroxyde de sodium. Les résultats que nous avons obtenus sont 

représentés sur la figure V.41.  
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Figure V.41 Influence du pH initial sur la photodégaradation du BM ([OFN]= 1 g.L-1,                         

[AO] = 4 mM, l: 300-450 nm, T = 20 °C. 

Les cinétiques de la photodégradation du BM en présence de l’OFN et de l’acide oxalique sont 

significativement influencées par le pH initial de la solution. L’évolution des constantes 
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apparentes en fonction du pH initial montre bien cette dépendance (figure V.41). En effet, selon 

le pH de la solution, les différentes espèces de complexe fer/oxalate n’apparaissent pas avec la 

même activité. La meilleure dégradation du BM a été obtenue aux alentours de pH 3, à ce pH, les 

espèces prédominantes de fer/oxalate sont [Fe(III)(C2O4)2]
- et [Fe(III)(C2O4)3]

3- qui sont les plus 

actives photochimiquement, ce qui assure la formation d’une quantité importante de radicaux 

hydroxyle [16]. Quand le pH de la solution passe à environ 4, les constantes apparentes sont 

significativement réduits, à cause de la faible activité des principaux espèces présentes à cet 

intervalle de pH qui sont [Fe(III)(C2O4)]
+ [60]. Une fois, le pH est supérieur ou égal à 6, la 

cinétique de la photodégradation du BM est totalement inhibée, cela est dû à la formation des 

hydroxydes ferreux et ferriques sous forme de Fe(OH)2 et Fe(OH)3. Donc, le pH initial de la 

solution a une grande influence sur la photodégradation du BM par le procédé OFN/AO/UV. 

 

VI.6.3.1.5. Influence du ter-butanol 

Les alcools sont connus par leurs réaction comme piège à radicaux hydroxyle. Dans ce travail, 2 

% du ter-butanol a été utilisé pour mettre en évidence la contribution de ces derniers dans le 

processus de photodégradation du BM (10-5 M) par le système OFN/AO/UV. 
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Figure V.42 Mise en évidence de la contribution des radicaux hydroxyle dans le mécanisme de 

photodégradation du BM ([OFN]=1 g.L-1, [AO]= 4 mM, l : (300-450 nm). 

Les résultats obtenus montrent que la photodégradation du BM est totalement inhibée en 

présence de ter-butanol, ce qui confirme que le processus photocatalytique est assuré par voie 

radicalaire, plus précisément par les radicaux hydroxyle (●OH).    
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VI.6.3.1.6. Influence de l’oxygène 

Dans le but d’illustrer l’influence de l’aération du milieu sur la cinétique de la photodégradation 

du BM par le procédé OFN/AO/UV. Une solution de celui-ci a été irradiée en absence de 

l’oxygène (barbotage par l’azote). La figure V.43 réunie les cinétiques de la photodégradation du 

BM en milieu aéré et désoxygéné. 
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Figure V.43. Influence de l’oxygène sur la photodégradation du BM par le procédé 

OFN/AO/UV ([OFN]=1 g.L-1, [AO]= 4 mM, l:300-450 nm. 

 

La cinétique de photodégradation du BM est ralentie en milieu désoxygéné. En effet, au bout de 

90 minutes, le pourcentage d’élimination du BM est de 100 % en milieu aéré alors qu’il est de    

67% en désoxygéné. Selon le mécanisme réactionnel décrit en détail dans la page 119,  En 

absence d’oxygène, le radical ion super oxyde ne se forme pas, par conséquent le peroxyde 

d’hydrogène ne se forme pas, d’où la formation des radicaux hydroxyle est nulle. Par ailleurs le 

barbotage d’azote permet de réduire considérablement la concentration de l’oxygène, mais ne 

permet pas sa suppression totale du milieu, ce qui peut expliquer l’inhibition partielle de la 

cinétique de la photodégradation du BM en milieu désoxygéné. 
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VI.6.3.1.7. Influence de température 

Plusieurs travaux ont montré que la vitesse d’une réaction photocatalytique croit avec 

l’augmentation de la température [61] [62]. Dans ce travail, nous avons examiné dans les mêmes 

conditions opératoires ([OFN]= 1 g.L-1, [AO]= 4 mM, l :300-450 nm) l’effet de différentes 

températures, 10 °C, 20 °C, 30 °C et 40 °C sur la photodégradation du BM (10-5 M). Les 

résultats obtenus montrent que les constantes apparentes augmentent avec l’augmentation de la 

température de la solution, la loi d’Arrhenius a été appliquée et l’énergie apparente d’activation 

Ea = 45,31 Kj.mol-1.  
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Figure V.44 Influence de la température sur la photodégradation du BM ([OFN] = 1g.L-1, [AO]= 

4mM, l:300-450 nm): Variation de lnk = f(1/T) 

ü Formation du fer  

Lors de la photodégradation du BM à différentes températures, nous avons suivi la variation de 

la concentration des ions Fe(II) en fonction du temps d’irradiation. Les résultats que nous avons 

obtenus sont représentés sur la figure V.45. 
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Figure V.45. Evolution de la [Fe2+] lors de la photodégradation du BM par le procédé 

OFN/AO/UV : Variation de la température du milieu. 

 

La quantité des ions Fe2+ dissoute croit avec l’augmentation de la température de la solution ainsi 

que la dissolution de l’OFN en présence de l’AO est d’autant plus rapide quand la température 

augmente. Deux causes principales sont responsables de l’amélioration des cinétiques 

d’élimination du BM lorsque la température du milieu réactionnel augmente;  

i- l’augmentation de la collision entre les molécules de la solution,  

ii- la formation supplémentaire des ions ferreux [63] [6] [64] [10] et la favorisation 

de la décomposition du peroxyde d’hydrogène. En effet, Lee et al. [65] ont étudié 

la décomposition du H2O2 à différentes températures et ont trouvé que le taux de 

décomposition augmente de façon exponentielle de 30 °C à 50 °C. 

Ce qui peut améliorer d’avantage la photodégradation du polluant. Dans la plupart des réactions 

chimiques, une augmentation de la température conduit à une augmentation de la constante de 

vitesse et l'accélération de la production d'espèces radicalaires et leurs réactions avec les 

molécules dans le milieu. 

VI.6.3.1.8. Influence de la source d’irradiation  

Dans les procédés de dégradation photocatalytiques des polluants organiques, la nature de la 

source d’irradiation a un impact important sur le rendement de la réaction. Pour étudier 
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l’influence de ce paramètre sur l’efficacité du procédé OFN/AO/UV, nous avons irradié une 

solution du BM (10-5 M), en présence de l’OFN (1g.L-1) et de l’AO (4 mM), sous différents 

types de lampe d’irradiation ; deux lampes monochromatiques, la première émettant 

principalement à 310 nm et l’autre à 365 nm et la lampe polychromatique émettant de 300 nm à 

450 nm et sous irradiation solaire (plate-forme solaire du laboratoire LSTE).  

Les cinétiques de la photodégradation du BM sont décrites par la loi cinétique du pseudo premier 

ordre. Les constantes apparentes (kapp), les coefficients de corrélation, ainsi que les intensités 

lumineuses de différentes sources d’irradiation sont rassemblés dans le tableau V.8 

 

Source d’irradiation  310 365 300-450 Lumière solaire 

Intensité lumineuse (mW cm−2) 0,18 2,5    0.45          1,967 

k (min-1) 0.071 0.033    0.107 0.173 

R2 0.96 0.91    0.99          0.97 

 

Tableau V.8. Constantes apparentes de la photodégradation du BM, coefficient de corrélation et 

intensités lumineuses des différentes sources d’irradiation. 

Les constantes apparentes montrent que le processus de la photodégradation du BM est plus 

efficace sous irradiation solaire que sous irradiation artificielle. Cette efficacité est due à : 

i- la largeur du spectre solaire par rapport à celle des lampes (mono 365 nm, poly 

300-450 nm, mono 310 nm) [66] [33]. 

ii- l’augmentation de l’activité des oxydes de fer de nature hématite (Fe2O3) sous 

irradiation solaire [41]. 

Par ailleurs, en comparant les différentes sources d’irradiation artificielle, la lampe 

polychromatique est la plus efficace, ceci peut s’expliquer par l’intensité du flux émis par cette 

lampe qui est plus importante que celle de la lampe monochromatique à 310 nm, cependant pour 

la lampe de 365 nm, bien que son intensité lumineuse est plus forte que la polychromatique, elle 

est moins efficace, cela est due probablement à la largeur du spectre d’émission de la lampe 

polychromatique.  

VI.6.3.1.9. Minéralisation du BM  

La mesure de la demande chimique en oxygène a été effectuée afin de vérifier la minéralisation 

du BM par le procédé OFN/AO/UV ([BM]= 10-5 M, [OFN]=1 g.L-1, [AO]= 4 mM, l: 300-450 
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nm, T= 20 °C et à pHlibre= 2,67). Les résultats que nous avons obtenus sont représentés sur la 

figure V.46. 
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Figure V. 46. Evolution du taux d’abattement de la DCO lors de l’élimination du BM par 

le procédé OFN/AO/UV. [BM]= 10-5 M, [OFN]= 1g.L-1, [AO]= 4 mM, l: 300-450 nm. 

Il ressort de la figureV.46 que la cinétique de minéralisation du BM est très lente par rapport à sa 

cinétique de décoloration. En effet, elle est un peu rapide au début du traitement (durant les trois 

premières heures), puis elle ralentie. Au début du traitement, le polluant et ses dérivés 

aromatiques sont facilement oxydés par les radicaux hydroxyle pour donner des composés 

aliphatiques (acides carboxyliques). Ensuite, les acides carboxyliques et le complexes de fer 

formés avec ces acides sont très stables, ils résistent bien à l’oxydation par les radicaux 

hydroxyle. Par ailleurs, plusieurs travaux ont été rapportés sur la dégradation de différentes 

molécules organiques par le procédé Photo-Fenton [67] [68] [69], ils ont démontré que 

l'oxydation par les radicaux hydroxyle génère la formation des acides carboxyliques. 

Le pourcentage de minéralisation du BM est de 85%, ce résultat est une bonne démonstration de 

l’efficacité du procédé OFN/AO/UV. Du fait que le reste de la matière organique est sous forme 

d’acide carboxylique qui existe déjà dans l’environnement. 

VI.6.3.1.10. Influence de l’ajout du peroxyde d’hydrogène 

Le peroxyde d’hydrogène est un intermédiaire essentiel dans le procédé de like-photo-Fenton. 

Dans le but d’examiner l’effet de sa concentration initiale sur la photodégradation du BM, nous 
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avons irradié une solution de celui-ci diluée à 10-5 M en présence de différentes doses de 

peroxyde d’hydrogène (10
-4 mol.L-1, 5x10-4 mol.L-1 et 10-3 mol.L-1) et une suspension de l’oxyde 

de fer naturel-acide oxalique ([OFN]= 1 g.L-1, [AO]= 4 x 10-3 mol.L-1).  

 

 

Figure V.47. Effet de l’ajout du peroxyde d’hydrogène sur la photodégradation du BM par le 

procédé OFN/AO/UV, [BM] =10-5 mol.L−1, [OFN]= 1 g.L−1, [OA]= 4 mM et l: 300-450 nm: 

Pourcentage de dégradation au bout de 20 minutes d’irradiation. 

L’histogramme de la figure V.47 représente les pourcentages d’élimination du BM au bout de 20 

minutes d’irradiation. Il montre qu’une concentration en H2O2 égale à 10-4 mol.L-1 
n’a pas d’effet 

sur la cinétique de photodégradation de ce dernier. Cependant, une dose de 5x10-4 mol.L-1  

l’accélère significativement (élimination totale). Cette accélération du système étudié est 

attribuée à la production supplémentaire des radicaux •OH qui se forme à partir de la réaction 

entre le peroxyde d'hydrogène et les différentes espèces de fer présentes en solution ou en 

surface (Fe2+, FeII(C2O4)2
2−

…). Ensuite, le pourcentage de dégradation diminue à cause du 

piégeage des radicaux hydroxyle en présence de forte concentration du peroxyde d’hydrogène et 

la production des radicaux HO�
.

  qui sont beaucoup moins actives que les radicaux •OH [65] 

(Eq.5.10 et Eq.5.38).   

 HO
.
+  H�O� → HO�

.
+  H�O                                          (Eq.5.10) 

2HO�
.

→  H�O� + O�                                                        (Eq.5.38) 
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VI.6.3.1.11. Effet des ions inorganiques  

Les eaux usées de l’industrie contiennent généralement des colorants et une variété de composés 

organiques et inorganiques. Cette composition dépend de la nature de l’effluent et de site où on a 

effectué les prélèvements. Pour montrer l’effet de ces ions sur la cinétique de la 

photodégradation du BM par le procédé OFN/AO/UV. Une solution du BM (10-5 M) a été 

irradiée sous lumière polychromatique, en présence de l’OFN (1g.L
-1) et de l’AO (4 mM) à pH 

naturel et température égale à 20°C, en ajoutant l’ion inorganique à tester avec des 

concentrations allant de 10-5 à 10-2 M. L’histogramme de la figure V.48 représente la variation de 

la constante apparente de vitesse pour les ions chlorures, sulfates et bicarbonates. 

 

  

Figure V.48. Influence des ions inorganiques sur la photodégradation du BM (10-5 M) par le 

procédé OFN/AO/UV: Variation des constantes apparentes de vitesse. 

 

Les ions Cl-, SO4
2- et HCO3

- ont un effet inhibiteur sur la cinétique de photodégradation du BM. 

En effet, même pour une faible concentration en ions, on remarque une diminution de la 

constante cinétique de la photodégradation, le taux d’inhibition est d’autant plus important quand 

la concentration de ces ions augmente. Plusieurs auteurs ont discuté l’inhibition des réactions 

photocatalytiques à cause de l’ajout de différents ions inorganiques au milieu réactionnel, ils ont 

lié cette inhibition au fait que,  

i- les espèces inorganiques forment un écran limitant les interactions entre le polluant à 

dégrader et le photocatalyseur [37], 
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i- pour les trois ions étudiées, le pH de la solution est inférieur à 8,3 (pH du point 

de charge zéro de l’OFN, donc ces ions chargés négativement vont occuper les 

sites actives du catalyseurs qui sont chargés positivement [70], piégeage de 

radicaux hydroxyle par ces ions.  

Par ailleurs, le pourcentage d’inhibition de la photodégradation du BM dépend de la nature de 

l’ion ajouté. Pour une concentration d’ion égale à 10
-2 M par exemple, l’ordre de classement est 

comme suit: SO4
2-<Cl-<HCO3

-. Ce classement d’inhibition peut s’expliquer par la modification 

du pH des solutions à cause de l’addition de certains ions inorganiques, tels que les ions HCO3
-, 

qui font augmenter le pH de 2,65 à 7,69 et 9, 47 lorsque leurs concentrations passe de 10-5 M à 

10-2 M respectivement. Ce qui défavorise la réaction de photo-like-Fenton. 

 

V.7. Conclusion 

Cette étude nous a permis de mettre en évidence l’activité photocatalytique de notre minerai 

naturel sur le bleu de méthylène.  

ü La réactivité thermique de l’OFN en présence des acides poly-carboxyliques vis à vis du 

colorant, résulte de la formation de complexe entre l’oxyde de fer et l’acide. 

ü L’efficacité du système OFN/Acide carboxylique dépend de la nature de l’acide utilisé, 

les irradiations polychromatiques améliorent significativement le rendement de ce 

système. 

ü La grande quantité de fer dissoute a été obtenue en présence de l’acide oxalique, par 

conséquence, ce dernier montre une forte performance dans le système OFN/carboxylate 

par rapport à l’acide citrique et l’acide tartrique, que ce soit à l’obscurité ou en présence 

de la lumière. 

Afin d’optimiser le système OFN/acide oxalique/UV, nous avons étudié l’influence de nombreux 

paramètres physico-chimiques;  

- La concentration de l’AO est un facteur qui affect majoritairement l’efficacité de ce système, 

la dose optimale est égale à 4x10-3 mol.L-1 pour une concentration en OFN égale à 1g.L-1. 

- La vitesse de dégradation du BM augmente avec l’augmentation de la température du milieu 

réactionnel et diminue lorsque le pH de la solution passe de 2,67 à 6,11. La  meilleure 

cinétique a été obtenue à pH = 2,67. 

- Le barbotage de l’azote dans la solution conduit à une inhibition partielle de la cinétique de 

photodégradation du BM.  
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- Le temps nécessaire pour la photodégradation totale du BM est trois fois plus court 

lorsqu’on   ajoute 5x10
-4 mol.L-1 

de peroxyde d’hydrogène à la solution. 

- Les radicaux hydroxyle sont les espèces actives responsables de la photodégradation du BM 

par ce procédé. 

- Tous les ions inorganiques inhibent la photodégradation du BM mais à différents degré. 

- L’analyse de la demande chimique en oxygène nous a permis de confirmer l’efficacité de ce 

procédé en termes  de minéralisation.  

V.8. Etude comparative entre la photodégradation de la RhB et du BM 

Les changements spectraux de la RhB et du BM au cours du processus photocatalytique    

OFN/AO/UV montrent que les deux polluants sont transformés (figure V.49). 
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Figure V.49. Evolution des spectres du BM et de la RhB lors de leurs éliminations                     
par le procédé OFN/AO/UV. 

Les allures des deux spectres sont conservées et le nombre de pic n’a pas été modifié. Nous 

observons une diminution de la bande principale de chaque colorant jusqu’à la disparition totale 

induisant la décoloration des deux solutions. Cependant, les absorbances dans le domaine de 

l’UV augmentent dès les premiers temps d’irradiation à cause de l’apparition des sous-produits, 

ces derniers absorbent dans cet intervalle de longueur d’onde. La décoloration des deux colorants 

est probablement due à la destruction du cycle aromatique, par conséquence, la suppression de la 

conjugaison des deux colorants. Les deux colorants sont attaqués par les radicaux hydroxyle 

formés durant la réaction photochimique. 

D’une manière générale, la nature du polluant, plus précisément sa structure a un rôle crucial 

dans la détermination de l’efficacité d’un procédé photocatalytique. Malgré que le BM et la RhB 

appartiennent tous les deux à la même famille (les colorants cationiques), le BM se décolore plus 
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rapidement que la RhB ( kapp(BM)=0.107 min-1, kapp(RhB)=0.034 min-1
). Ceci peut s’expliquer 

par le nombre de cycle aromatique, qui est plus important pour la RhB.  
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Conclusion générale 

Ce travail de recherche a eu comme objectif d’étudier et de suivre le devenir de deux 

colorants cationiques « le bleu de méthylène et la rhodamine B » en solution aqueuse par les 

procédés d’oxydation avancée en phase homogène et hétérogène.  

En phase homogène, nous avons étudié la photolyse de ces deux colorants à différentes 

longueurs d’onde d’irradiation, ainsi que leurs photooxydation par le procédé peroxyde 

d’hydrogène /UV254nm et par le procédé persulfate/UV254nm, ainsi que leur élimination par le 

réactif de Fenton et le photo-Fenton à 254 nm. En phase hétérogène, l’étude nous a permis de 

comprendre la décomposition oxydante de la rhodamine B et du bleu de méthylène en présence 

d’un oxyde de fer naturel provenant de la région de Souk-Ehres en Algérie précisément à 

Chaabet El Ballout, utilisé comme un photocatalyseur sans aucun traitement ou modification.    

La photolyse à 254 nm, à 310 nm et sous irradiation polychromatique (300 <l<450 nm), 

des solutions aqueuses contenants les deux colorants séparément a montré que le meilleur 

pourcentage d’élimination de la rhodamine B est de 30% à 254 nm et 32% sous irradiation 

polychromatique pour le bleu de méthylène, au bout de trois heures d’irradiation. 

Le couplage du peroxyde d’hydrogène à l’UV à 254 nm, a conduit à une nette 

amélioration de la dégradation de ces deux colorants. Une décoloration totale a été obtenue en  

dix minutes d’irradiation pour les deux colorants. L’ajout du peroxyde d’hydrogène augmente 

fortement la dégradation des colorants, les concentrations optimales sont de  10-3 M et 10-2 M de 

H2O2 pour le BM et la RhB respectivement, au-delà de ces doses, nous avons observé une 

inhibition appréciable des constantes de vitesse de la dégradation des colorants.  

De la même manière que le peroxyde d’hydrogène, l’ajout du persulfate a montré une 

capacité d’oxydation importante du BM et de la RhB à 254 nm.  

La dégradation des colorants s’est produite par l’action oxydante des radicaux hydroxyle 

et par le radical sulfate formés dans le milieu à traiter, le système H2O2/UV est plus efficace que 

le système S2O8/UV.  

L’application du système de Fenton à la décoloration de la RhB et du BM a abouti à des 

résultats plus au moins satisfaisantes, en corrélation avec le pH initial de la solution, la meilleure 

dégradation a été obtenue à pH égal à 3. D’autre part, les irradiations UV renforcent d’avantage 

le rendement du procédé de Fenton, le procédé de photo-Fenton a dégradé totalement et  

rapidement le BM et  la RhB.  
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A travers les résultats de l’élimination du BM et de la RhB par les différents procédés 

étudiés en phase homogène, le réactif de photo-Fenton est le plus performent.  

Lors de la réalisation de notre étude en phase hétérogène, nous avons dans un premier 

temps, caractérisé le minerai naturel au moyen de nombreuses techniques physico-chimiques et 

spectroscopiques afin d’obtenir des informations concernant sa morphologie, sa composition 

chimiques et sa structure. La fluorescence X a montré la richesse de ce minerai en oxygène et en 

fer, l’ensemble des résultats obtenus par la diffraction des rayons X et ceux obtenus par 

spectroscopie infrarouge sont en cohérence totale avec la composition chimique            et 

confirment bien que ce minerai naturel est un oxyde de fer de nature hématitique. Par ailleurs, 

nous avons aussi suivi le comportement de l’oxyde de fer naturel dans une solution aqueuse à 

différents pH, les résultats montrent qu’il est stable à pH libre, basique et soluble à pH acide.  

Le suivi des interactions entre l’oxyde de fer naturel et le BM et la RhB, par 

spectrophotométrie UV-Visible montre l’absence de changement des spectres UV-Visible du 

bleu de méthylène et de la rhodamine B, ce qui confirme que la diminution de l’absorbance de 

ces deux colorants en présence de cet oxyde de fer naturel à l’obscurité est un phénomène 

d’adsorption.  

Les résultats de l’adsorption montrent que le bleu de méthylène s’adsorbe mieux que la 

rhodamine B sur cet oxyde, le temps d’équilibre a été atteint au bout de 30 minutes pour les deux 

colorants. Un pH supérieur à 4, favorise d’avantage l’adsorption de la RhB et du BM sur l’oxyde 

de fer naturel. 

L’étude de la photodégradation du bleu de méthylène et de la rhodamine B en présence 

de l’oxyde de fer naturel, sous irradiation polychromatique (300<l<450 nm) a abouti à des 

rendements de disparition très faible pour les deux colorants. 

L’addition des acides carboxyliques à des suspensions de l’oxyde de fer naturel, a été 

étudiée et la rentabilité de ce système est liée étroitement à la nature de l’acide utilisé, ainsi 

l’acide oxalique est le plus performant pour la dégradation des deux colorants.  

La réactivité du système oxyde de fer/acide oxalique/UV résulte de la formation du 

complexe Fe(III)-oxalate, ce dernier absorbe dans le domaine de l’UV jusqu’à 375 nm et génère 

les ions Fe(II) par photoréduction des ions Fe(III) dissoutes dans la solution, qui réagissent avec 

le peroxyde d’hydrogène formant ainsi les radicaux hydroxyle par le biais du procédé de photo-

Fenton. L’utilisation du ter-butanol comme piège à radicaux hydroxyle confirme que la 
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photodégradation de ces deux polluants est effectuée par l’action oxydante de ces espèces très 

puissantes (.OH). 

L’influence de plusieurs paramètres physico-chimiques sur le rendement du procédé 

oxyde de fer naturel/acide oxalique/UV a été étudiée ; la concentration de l’acide oxalique 

représente un facteur important affectant les cinétiques d’élimination du BM et de la RhB, des 

doses optimales de 4x10-3 M pour le BM et de 5x10-3 M pour la RhB ont été déterminées.  

L’étude révèle qu’un pH optimal est nécessaire afin d’obtenir une dégradation efficace de ces 

deux polluants, il est autour de 3 pour le BM et entre 2 et 4 pour la RhB. A partir d’un pH égal à 

5, la réaction photocatalytique de ces deux polluants est inhibée.  

           L’augmentation de la température du milieu a un effet positif sur la réactivité 

photocatalytique du système oxyde de fer naturel/acide oxalique/UV. En revanche, 

l’augmentation de la concentration initiale du polluant, la désoxygénation du milieu et une dose 

du catalyseur supérieure à 1 g.L-1 fait régresser les taux d’élimination du BM et de la RhB. 

            Les résultats obtenus montrent aussi que l’ajout des ions inorganiques à savoir les 

chlorures, les sulfates et les bicarbonates réduit l’efficacité du système photocatalytique. 

Cependant, le suivi des cinétiques d’élimination de la RhB et du BM sous irradiation solaire 

confirme que cette dernière a un effet très bénéfique sur le rendement de ce processus.    

            Le suivi de la demande chimique en oxygène lors de la photodégradation du bleu de 

méthylène et de la rhodamine B montre que les produits intermédiaires sont plus récalcitrants 

que le produit initial, du fait que le temps nécessaire pour minéraliser  85 % de  BM et 80 % de 

RhB est très long par rapport à celui requis pour leurs décolorations totales. 

          Cette étude nous a permis de connaitre le devenir des deux colorants dans l’environnement 

et leurs comportements vis-à-vis des différents procédés d’oxydation avancée. Le procédé oxyde 

de fer naturel/acide oxalique/UV apparait comme une méthode pratique et économique ouvrant 

des perspectives très prometteuses dans le domaine de traitement des eaux polluées par les 

colorants industriels.  



Abstract 

 

The main objective of this study is to test the effectiveness of a natural miniral through 

the study of the elimination of two polluting models "methylene blue and rhodamine B" in 

aqueous solution. 

  In a homogeneous phase, various methods have been established to degrade the both 

dyes; direct photolysis, photo-oxidation with hydrogen peroxide and persulfate as well as by 

the Fenton reagent and photo-Fenton. The results showed that the photo-Fenton process at 

254 nm is the most efficient. 

The analyses by XRD, IR, Raman and X-ray fluorescence of the natural mineral, 

which comes from Souk-Ehres North-East of Algeria, confirmed that this mineral consists of 

89 % of hematite, this high content of iron lead us to use this support as a catalyst (source of 

iron ions) to create the photo-Fenton-like process in the presence of carboxylic acids.  

Among the carboxylic acids studied, oxalic acid is the most effective for the 

dissolution of natural iron oxide, therefore for the photodegradation of the MB and RhB. 

Indeed, under irradiation, oxalic acid forms a complex with iron oxide and leads to the release 

of Fe(III) ions. In solution and by the photoreduction reaction, the Fe(III) ions are transformed 

into Fe(II) and leads to the formation of hydrogen peroxide launching a photo-Fenton 

reaction, leading to the formation of hydroxyl radicals. 

The study of the influence of several physico-chemicals parameters (effect of acid 

concentration, temperature, O2, pH, nature of radiation ...) on the efficiency of NIO/OA/UV 

process yielded to the determination of optimal conditions for the dyes removal. The 

abatement rates of COD for MB and RhB by this process were very reasonable, confirming 

the effectiveness of the NIO in the treatments of wastewaters. 

             The use of natural iron in the presence of oxalic acid under solar irradiation reduces 

energy costs, and required time for a total elimination of dyes.  

 

Keywords: Oxalic acid, photo-like- Fenton, natural oxide iron, mineralization, dyes. 



 ملخص

 

 

تفكك ملوثین ھما أزرق  مدى فعالیة معدن طبیعي عن طریق متابعة اختبارالھدف الرئیسي من ھذه الدراسة ھو 

                                                                                                          . ب رودامین المیثیلان و

 الأكسجیني الضوئیة بواسطة الماء إتباع عدة طرق من أجل تفكیك كلا الملوثین: التفكك الضوئي،  الأكسدةفي الوسط المتجانس تم 

البارسلفات و كذا مفاعل فانتون و مفاعل فانتون الضوئي. النتائج المتعلقة بھذا الجزء من ھذه الدراسة أكدت أن تفاعل  

                                                                                            .                   فانتونالضوئي ھو الأكثر فاعلیة

 في الوسط غیر المتجانس، قمنا بتكریس دراسة أولیة لتوضیح خصائص المعدن الطبیعي المستعمل كمحفز في ھذا العمل و الذي تم

                                                                              .         الحصول علیھ من سوق أھراس شمال شرق الجزائر

. ھذه الھیماتیت % من89أكدت إحتواء ھذا المعدن على   DRX Raman X ray fluorescence IRالتحالیل بواسطة 

تمت متابعة فعالیة .  ھذا المعدن كمحفز من أجل الحصول على مفاعل فانتون الضوئي إستعمال من النسبة المھمة من الحدید مكنتنا

من بین .ھذا المعدن عن طریق متابعة تفكك كل من أزرق المیثیلان و رودامین ب بوجود العدید من الأحماض الكربوكسلیة

. یعي و بالتالي كلا الملونینالأكثر فعالیة لإذابة اكسید الحدید الطب  الأحماض المدروسة، حمض الأكسلیك ھو  

 نانومتر، یشكل حمض الأكسلیك مركب مع أكسید الحدید الطبیعي مما یؤدي إلى تحریر أیونات الحدید الثلاثي، ھذه  365عند 

 تتأكسد و تعطي أیونات الحدید الثنائي وكذا الماء الأكسجیني مما یؤدي إلى إطلاق تفاعل فانتون الضوئي و تشكیلة الأخیر

                                                                                                                           ورالھیدروكسیلیةالجذ

لى دراسة تأثیر العدید الفیزیوكیمیائیة على فعالیة نظام أكسید الحدید الطبیعي ـ أكسلاتمكننا من تحدید الشروط اللازمة للحصول ع

مردود تفكك مثالي لكلا الملونین. المعدلات الجد معتبرة لتمعدن كل من أزرق المیثیلان و رودامین ب بواسطة ھذا النظام تؤكد 

 فعالیة أكسید الحدید الطبیعي في معالجة المیاه الملوثة بالمادة العضویة

 

                 تمعدن، ملون عي،یالطبدیالحددیفانتون الضوئي ، أكس ك،یحمض الأكسال :ةیالكلمات المفتاح

   



Résumé 

L’objectif principal de cette étude est de tester l’efficacité d’un minerai naturel à 

travers l’étude de l’élimination de deux polluants modèles « le bleu de méthylène et la 

rhodamine B » en solution aqueuse.  

En phase homogène, différents procédés ont été élaborés pour dégrader les deux 

colorants; la photolyse directe, la photooxydation par le peroxyde d’hydrogène, le persulfate 

ainsi que par le réactif de Fenton et de photo-Fenton. Les résultats ont montré que le procédé 

de photo-Fenton à 254 nm est le plus performant. 

En phase hétérogène, une étude préliminaire a été consacrée à l’identification et la 

caractérisation de l’oxyde de fer naturel, qui provient de Souk-Ehres Nord-Est de l’Algérie 

utilisé comme un catalyseur dans ce travail. Les analyses par DRX, par infrarouge, par Raman 

et par fluorescence X ont confirmé que ce minerai naturel est constitué de 89 % de l’hématite. 

Cette teneur importante en fer nous a amené à utiliser ce minerai en tant qu’un catalyseur 

(source des ions de Fer) afin de créer le procédé de photo-like-Fenton. L’efficacité de l’OFN a 

été évaluée par le suivi de la dégradation de la RhB et du BM en présence de différents acides 

carboxyliques. Parmi les acides carboxyliques étudiés, l’acide oxalique est le plus efficace 

pour la dissolution de l’oxyde de fer naturel et par conséquent pour la photodégradation du 

BM et de la RhB.  

Sous irradiation, l’acide oxalique forme un complexe avec l’oxyde de fer naturel et 

conduit à la libération des ions Fe(III), en solution et par une réaction de photoréduction, les 

ions Fe(III) se transforment en Fe(II) et donne lieu à la formation du peroxyde d’hydrogène 

lançant une réaction de photo-Fenton et conduisant à la formation des radicaux hydroxyle. 

L’étude de l’influence de plusieurs paramètres physico-chimiques (effet de la 

concentration de l’acide, pH, O2, température, type d’irradiation…) sur l’efficacité du procédé 

OFN/AO/UV a abouti à la détermination des conditions optimales nécessaires pour 

l’obtention de bons taux d’élimination des colorants. Le suivi de la DCO révèle que les taux 

de minéralisation du BM et de la RhB par ce procédé sont très raisonnables, ce qui confirme 

l’efficacité de l’OFN pour dépolluer les effluents chargés par la matière organique. 

 

 Mots clés : Acide oxalique, photo-like-Fenton,  oxyde de fer naturel, minéralisation, 

colorants. 


