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Il n'y a pas de monde vivant possible sans eau. En général, l'eau représente près de 70 à 90% du 

poids des organismes vivants. On ne peut pas imaginer la vie sans eau propre. Sans doute, il n'y a 

pas de matière première dans le monde plus que de l'eau. Ainsi, la qualité de cette ressource 

précieuse influencera directement la vie normale de l'être humain. En général, la pollution de l'eau 

fait référence à la dégradation de la qualité de l'eau. Bien que les phénomènes naturels puissent 

modifier la qualité de l'eau et aussi l'état écologique de l'eau, ils ne peuvent cependant pas être 

considérés comme une pollution, à moins qu'ils ne conviennent pas à une utilisation particulière. 

La croissance de la population mondiale et de l'industrie a augmenté la demande 

d'approvisionnement en eau. L'utilisation domestique et l'activité industrielle, en particulier dans les 

pays développés, produisent des grandes quantités d'eau usées qui sont ensuite déversées dans des 

canaux naturels qui peuvent entraîner un risque élevé de pollution. Ces eaux usées générées par 

différentes activités contiennent divers contaminants qui sont nuisibles à la fois pour la faune et la 

flore existant sur cette planète. Les industries principalement pharmaceutiques, textiles, pesticides et 

autres industries de fabrication de produits chimiques organiques génèrent des eaux usées contenant 

des composés phénoliques et divers colorants. Ces effluents sont intensément colorés et sont 

contaminés par une forte concentration de composés organiques tels que les sels en suspension et 

dissous et de nombreux autres composés récalcitrants [Lin et Chi, 1993 ; Kusvuran  et al., 2005]. 

Même une faible concentration de ces composés présents dans l'effluent provoque une toxicité et 

des odeurs nauséabondes dans l'eau. Si ces effluents sont mal traités, ils constitueront une menace 

sérieuse pour toutes les espèces aquatiques, car l'hydrolyse des polluants dans les eaux usées peut 

produire beaucoup de produits toxiques.  

Les colorants constituent une classe importante des produits chimiques utilisés dans diverses 

industries, plusieurs types de colorants sont très toxiques [El-Ghenymy et al., 2015] et résistants à 

la biodégradation [Das et al., 2015] en raison de leur structure chimique complexe, ou certains de 

ces colorants peuvent être cancérigènes [Thiam et al., 2015 ; Peng et al., 2008 ; Azam et Hamid, 

2006]. Les colorants triphénylméthanes représentent la deuxième classe des colorants synthétiques 

les plus couramment utilisés dans les industries textiles, alimentaires, papetières et cosmétiques 

après les colorants azoïques. Cependant, la libération de colorant triphénylméthane résiduel dans les 

effluents industriels détériore la qualité de l'eau non seulement à cause de leurs effets colorants, 

mais aussi à cause de leur toxicité et de leurs propriétés mutagènes et cancérogènes. Ces colorants 

modernes présentent un grand degré d'aromaticité et une stabilité de ces molécules, ce qui les rend 
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difficilement dégradables par les bactéries aérobies et forment des composés toxiques sous l'action 

de bactéries anaérobies. Ces rejets sont dangereux pour l'écosystème et la santé humaine [Yajun et 

al., 2013 ; Rauf et al., 2011]. Par conséquent, il devient impératif de dégrader complètement ces 

composés organiques avant leur décharge. De tels polluants ne peuvent pas être complètement 

dégradés par des techniques bien établies comme la coagulation [García-Montaño et al., 2008], la 

floculation, la précipitation, l'adsorption sur différents supports [Wu, 2007], la séparation par 

membrane, le traitement biologique aérobie. Malheureusement, la plupart des méthodes classiques 

de traitement des eaux usées sont incapables d’éliminer efficacement ces polluants [Shu et al., 

2004], ce qui conduit à explorer de nouveaux systèmes de traitement efficaces et rentables. Afin de 

répondre à des réglementations environnementales strictes, le dernier développement est l'oxydation 

de ces composés organiques bio-récalcitrants par des radicaux hydroxyles (
•
OH) qui ont un pouvoir 

oxydant supérieur à celui des autres oxydants habituels et entraînent une dégradation complète.  

Ces processus d'oxydation chimique caractérisés par la génération de radicaux hydroxyles (
•
OH), 

l'un des oxydants les plus forts connus, sont appelés les procédés d'oxydation avancée (POA). 

Actuellement, les procédés d’oxydation peuvent être une alternative aux méthodes classiques pour 

le traitement des eaux usées et pour l’amélioration des procédés de production d’eau potable. 

Les POA comprennent des processus photocatalytiques homogènes et hétérogènes tels que le 

procédé H2O2/UV, les réactions catalytiques Fenton et photo-Fenton et la photocatalyse en 

suspension par TiO2, O3/OH
–
 (ozonation), O3/H2O2 (peroxonation), des procédés électrochimiques 

directs et indirects (oxydation anodique, électro-Fenton); des procédés électriques (sonolyse, 

faisceau d’électrons, etc.) et des procédés de décharge électrique (décharge couronne, plasma d’air 

humide) ont été largement utilisés pour détruire les polluants organiques incluant les composés 

pharmaceutiques et les produits de soins personnels et une large variété des produits synthétiques 

comme les phénols, les pesticides et les colorants. 

 

L'objectif principal de cette étude est de tester l’efficacité de trois procédés d’oxydation avancée : 

deux sont photochimiques : (UV/H2O2) et (UV/TiO2) et le dernier est sonochimique pour la 

dépollution des eaux polluées par le gentian violet, la fuchsine basique et la fuchsine acide. Cette 

étude vise entre autres à comparer et déterminer l'effet de la charge ionique et des groupes 

fonctionnels du colorant à dégrader sur l’efficacité de sa dégradation et à optimiser les conditions 

maximisant l’élimination de chaque colorant. Cette étude est également prévue d’améliorer la 
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compréhension de la corrélation entre la réaction de dégradation photocatalytique et le phénomène 

d'adsorption du colorant sur la surface du catalyseur. 

 

Le travail effectué a été présenté en cinq chapitres. Le premier chapitre présente une recherche 

bibliographique qui introduit le problème et son contenu et rassemble des données essentielles sur 

les colorants synthétiques et leur impact environnemental ; une description des principaux procédés 

d’oxydation avancée avec une présentation de la réactivité du radical hydroxyle et enfin une 

présentation de quelques travaux de recherche récents sur la dégradation photocatalytique et 

sonochimique de divers colorants et effluents textiles. 

 

Dans le deuxième chapitre, les matériaux expérimentaux, les dispositifs utilisés et les différentes 

techniques expérimentales employées, ont été décrits en détail. 

 

Le troisième chapitre est consacré à l’étude théorique des spectres UV-visibles des colorants étudiés 

et présente les résultats expérimentaux obtenus de la décoloration des trois colorants par photolyse 

directe et par le procédé H2O2/UV-C à 254 nm en milieu homogène avec une analyse et discussions 

de l’effet de quelques paramètres opératoires sur leurs dégradations. 

 

Le quatrième chapitre est divisé en deux parties, la première partie concerne l’étude de l’adsorption 

des trois colorants sur la surface du catalyseur TiO2, pour savoir l’importance de l’adsorption qui est 

une étape préliminaire dans le processus de dégradation photocatalytique en phase hétérogène. Pour 

cela, nous avons déterminé le temps de contact nécessaire pour atteindre l’équilibre 

d’adsorption/désorption, ainsi que l’ordre de la cinétique d’adsorption de chaque colorant sur le 

catalyseur. L’étude des isothermes d’adsorption de Langmuir et de Freundlich a été également 

réalisée pour déterminer le type d’adsorption de chaque colorant sur le semi-conducteur et à la fin 

l’influence de quelques paramètres opératoires importants comme le pH, la concentration de 

polluant et de TiO2. Cette étude nous a permis de déduire la corrélation entre la capacité 

d’adsorption sur le catalyseur et la réactivité photocatalytique. La deuxième partie de ce chapitre 

concerne l’étude de la dégradation photocatalytique sous irradiation UV en présence de TiO2 : 

Degussa (P25) principalement et en comparaison avec une série d'échantillons d'oxyde de titane 

Millennium (PC500, PC100, PC105, PC50), sous irradiation des rayonnements artificiels (UV à 365 

nm) et naturels (solaire). Nous nous sommes intéressés aussi à la détermination des conditions 

optimales de la dégradation des trois colorants, pour cela l'effet de paramètres opératoires 

comprenant la masse de catalyseur, la concentration initiale de polluant, le pH du milieu, l’influence 
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de l’ajout de H2O2 et de certains sels inorganiques. Ainsi le suivi de la minéralisation par mesure 

cinétique de la Demande Chimique en Oxygène (DCO) durant l’oxydation photocatalytique a été 

étudié. 

 

Le dernier chapitre est consacré à l’étude de la dégradation sonochimique de GV à 516 kHz où 

l’influence de certains paramètres comme : la concentration du substrat, la puissance acoustique 

appliquée, le pH de la solution, l’influence de l’ajout des oxydants (H2O2 et S2O8
2-

) et l’effet de la 

présence de quelques ions inorganique ont été étudiés. 

A l’issu de ces travaux, une conclusion générale est dégagée. 
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I. Introduction 

Diverses industries telles que l’industrie de textile, la peinture, l’encre, le cuir, le papier, les 

cosmétiques, la médecine et les usines alimentaires utilisent la teinture pour le nylon, la laine, la 

soie, les plastiques ou les taches biologiques. Plus de 10 000 colorants et pigments différents sont 

utilisés dans les industries et 0,7 million de tonnes de colorants synthétiques sont produits chaque 

année dans le monde selon Saratale [Saratale et al., 2009], et environ 280 000 tonnes de colorants 

textiles sont rejetées chaque année [Jin et al., 2007]. 

Les colorants sont une classe abondante de composés organiques colorés qui représente un danger 

environnemental croissant. Au cours des processus de production de teinture et de fabrication de 

textiles, une grande quantité d'eau usée contenant des colorants avec une couleur et une toxicité 

intenses et non-biodégradables peut être introduite dans les systèmes aquatiques [Reife et al., 

1996]. Ces colorants créent de graves problèmes de pollution de l'environnement en libérant des 

substances toxiques et potentiellement cancérigènes dans la phase aqueuse. Par conséquent, ces 

contaminants doivent être réduits à des niveaux qui ne sont pas nocifs pour l'homme et 

l'environnement avant leur libération. Pour cela, divers procédés chimiques et physiques tels que la 

précipitation, l'adsorption, l'extraction, la floculation, l'osmose inverse et l'ultrafiltration peuvent 

être utilisés pour l'élimination de la couleur des effluents textiles [Robinson et al., 2001 ; Peralta-

Zamora et al., 1999 ; Ledakowicz et al., 2001 ; Georgiou et al., 2002]. Cependant, ces techniques 

sont non destructives, car elles ne font que transférer les matières non-biodégradables dans les 

boues, ce qui engendre un nouveau type de pollution, qui nécessite un traitement supplémentaire 

[Arslan  et al., 2000 ; Chaudhuri et al., 2000]. Les procédés d’oxydation avancée se sont avérés 

particulièrement efficaces pour éliminer un grand nombre de composés organiques persistants dans 

l'eau. Dans cette étude, la dégradation photocatalytique a été explorée pour l'élimination de trois 

colorants triphénylméthanes (la fuchsine basique, la fuchsine acide et le gentian violet). Les 

principaux facteurs affectant les processus photocatalytiques, y compris la concentration initiale des 

composées cibles, la quantité de catalyseur, l'intensité de la lumière, le type de catalyseur, l'ajout 

d’un accepteur d'électrons, le temps d'irradiation et de l’influence du pH ont été étudiés. D'autres 

techniques d'oxydation avancée incluant (US, H2O2/UV) ont également été étudiées. En général, la 

lumière UV est utilisée en combinaison avec du dioxyde de titane, en tant que photocatalyseur, pour 

générer une séparation de charge photoinduite conduisant à la création de paire électron-trou. 
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Les trous agissent comme des accepteurs d'électrons, d'où l'oxydation des matières organiques se 

produit à ces sites. Ces trous peuvent également conduire à la formation des radicaux hydroxyles 

qui sont également des oxydants efficaces capables de dégrader les matières organiques. 

II. Pollution de l'eau 

Toutes les formes de vie nécessitent un accès à l'eau. Cependant, de nos jours, la pollution de l'eau 

est un problème à résoudre. La pollution de l'eau est largement répandue et affecte presque toutes 

les sources d'approvisionnement en eau telles que les lacs, les rivières, les eaux souterraines et les 

océans. La pollution de l'eau peut être le résultat de phénomènes naturels tels que les volcans, les 

tempêtes et les tremblements de terre, mais la contribution principale provient des activités 

humaines. 

Les eaux usées rejetées par les usines et les stations d'épuration sont les plus polluantes. Les eaux 

usées contiennent des substances toxiques et dangereuses telles que des métaux lourds, des toxines 

organiques et des solides. Parfois, les polluants dans l'eau comprennent un large éventail de produits 

chimiques ou de pathogènes. Beaucoup de substances chimiques sont toxiques ou même 

cancérigènes. Les eaux contaminées à des niveaux inacceptables sont dangereuses lorsqu'elles sont 

rejetées dans l'eau douce. Les polluants dans ces eaux peuvent aussi être absorbés par les plantes et 

entrer dans la chaîne alimentaire, et donc ils peuvent affecter les animaux et les humains. 

Certains rejets non-toxiques tels que les huiles, les nutriments ou les matières organiques ont un 

effet négatif sur l'environnement en raison de la désoxygénation de l'eau. Le pétrole flottant sur l'eau 

cause la mort des poissons ou des plantes en raison de la forte demande en oxygène dans l'eau. Les 

nutriments favorisent la croissance bactérienne et fongique, entraînant une désoxygénation de l'eau. 

Ces effets négatifs de la pollution soulèvent d'énormes inquiétudes sur l'environnement actuel. Les 

contaminants peuvent être grossièrement classés en organique, inorganique, radioactive et 

acide/base.  

Les effets de la pollution de l'eau sont variés. Ils comprennent l'eau potable toxique, les animaux 

venimeux (parce que ces organismes ont des toxines bioaccumulées dans l'environnement au cours 

de leur vie), des écosystèmes fluviaux et lacustres déséquilibrés qui ne peuvent plus supporter la 

diversité biologique complète, la déforestation causée par les pluies acides et de nombreux autres 

effets. Ces effets sont, bien sûr, spécifiques aux différents contaminants. 



                                                            CHAPITRE I:   SYNTHESE BIBLIOGRAPHIQUE                                                

 
 

7 

III. Generalites sur les colorants 

III.1. Histoire des colorants 

Depuis l'époque préhistorique, l'homme a été fasciné par la coloration des objets d'usage quotidien 

en employant des sels inorganiques ou des pigments naturels d'origine végétale, animale et 

minérale. Ces substances colorantes, connues sous le nom de colorants, sont les composés 

chimiques utilisés pour colorer les tissus, le cuir, le plastique, le papier, les produits alimentaires, les 

cosmétiques, etc., et pour produire des encres et des couleurs artistiques. La peinture avec des 

colorants fabriqués à partir de matériaux naturels a été faite pour des milliers d'années. L'histoire 

des colorants naturels est très intéressante, l'humanité a utilisé des colorants depuis des milliers 

d'années et la première preuve de l'utilisation d'un colorant semble être celle de l'homme de 

Neandertal il y a environ 180.000 ans [Christie, 2007]. Cependant, la première utilisation connue 

d'un colorant organique a eu lieu beaucoup plus tard, il y a près de 4000 ans, lorsque le colorant 

bleu indigo a été trouvé dans les enveloppes de momies dans des tombes égyptiennes [Gregory et 

Gordon, 1983; Gupta et Suhas, 2009]. Jusqu'à la fin du XIXe siècle, tous les colorants étaient plus 

ou moins naturels et provenaient de sources principales telles que les plantes, les extraits végétaux, 

les brindilles, les racines, les baies, les fleurs de diverses plantes, les insectes et les mollusques, et 

étaient généralement préparés à petite échelle [Gupta et Suhas, 2009]. C’est seulement après 1856 

qu’avec la découverte historique de Perkin  du premier colorant synthétique, la mauveine, les 

colorants ont été fabriqués de manière synthétique et à grande échelle [Hunger, 2003; 

Venkataraman, 1965]. 

Le terme de colorant, est dérivé du vieux mot anglais daeg ou daeh signifiant "couleur". Depuis le 

début de l'humanité, les gens utilisent des colorants pour peindre et teindre leur environnement, 

leurs peaux et leurs vêtements. Les colorants synthétiques peuvent être nommés en fonction de la 

structure chimique du groupe chromophore (colorants azoïques, colorants anthraquinoniques, 

colorants xanthènes, colorants triphénylméthanes, etc) [Zollinger, 2003]. 

Bien que les colorants naturels présentent un intérêt chimique et historique, dans la plupart des 

opérations de teinture, ces colorants sont très coûteux, ont besoin d'être purifiés et ne se lient pas 

bien car ils ne possèdent pas le groupement chimique nécessaire pour réagir aux sites de liaison d'un 

tissu particulier. Par conséquent, ils ont été complètement remplacés par des couleurs synthétiques, 
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qui sont généralement plus pures, moins chères; de plus, les couleurs se lient plus vite au tissu 

[Sophronia, 1987]. 

En 1771 Woulf a préparé l'acide picrique par l'action de l'acide nitrique sur l'indigo et a montré qu'il 

teint la soie dans des nuances de jaune vif [Kassa, 2007]. En 1856, Perkin a découvert le mauve, le 

premier colorant synthétique à être fabriqué et utilisé pour la teinture pratique [Hunger, 2003]. 

Les propriétés coloristiques des colorants ont été divisées selon la méthode de teinture (en fonction 

de leur mode de liaison à la fibre) comme colorants réactifs, colorants directs, colorants cationiques, 

etc. Depuis, des milliers de colorants ont été synthétisés et la fabrication de colorants est devenue 

partie importante de l'industrie chimique. De nos jours, lorsque la protection de l'environnement est 

un problème majeur, il est tentant de supposer que l'utilisation de couleurs naturelles est une 

alternative respectueuse de l'environnement à la pratique actuelle. Plusieurs groupes étudient 

l'utilisation des colorants naturels dans l'industrie de la teinture moderne. Certains des avantages de 

l'utilisation de ce type de composé sont l'absence de toxicité sur les humains, l'utilisation de sources 

durable et l'ajustement dans les voies naturelles de biodégradation des bains de teinture libérés 

[Tsatsaroni et Liakopoulou, 1995 ; Angelini et al., 2003 ; Kamel et al., 2005]. 

III.2. Definition des colorants synthétiques 

Les colorants sont des composés qui absorbent la lumière avec des longueurs d'onde dans le 

domaine visible, c'est-à-dire de 400 à 700 nm. Le principal élément de structure responsable de 

l'absorption de la lumière dans les molécules de colorant est le groupe des chromophores. 

L'absorption de la lumière dépend de la couleur du composé. Les colorants et les pigments 

indiquent tous les deux des matières colorantes, mais ils diffèrent principalement par leurs 

propriétés respectives et leur technique d'utilisation. L'absorption du rayonnement UV-Visible par 

une molécule organique est associée à des transitions électroniques entre les orbitales moléculaires. 

L'énergie du rayonnement absorbé est donnée par :  

∆E = E1 – E0 = hυ  = hc/λ                                                                                                                (I.1) 

Les colorants sont des composés colorés utilisés pour conférer sa couleur à un matériau de substrat 

dont il devient partie intégrante par l'un des divers procédés de teinture, d'impression et de 

revêtement de surface. Généralement, le substrat comprend des fibres textiles, des polymères, des 
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produits alimentaires, des huiles, du cuir et de nombreux autres matériaux similaires 

[Malinauskiene, 2012]. 

Les principaux composants des molécules de colorants sont les chromophores et les auxochromes 

qui peuvent non seulement compléter le chromophore, mais également rendre la molécule soluble 

dans l’eau et donner une affinité accrue (pour s’attacher) aux fibres [Christie, 2001]. Une structure 

chimique qui est colorée est normalement accomplie dans la synthèse de colorants en utilisant un 

chromogène-chromophore avec un auxochrome. Le groupe chromophore est un "donneur de 

couleur" qui constitue la base de la classification chimique des colorants lorsqu'ils sont couplés au 

chromogène. Les chromophores les plus importants sont les groupes azo (-N=N-), carbonyle 

(>C=O) et nitro (-NO2). Le chromogène, qui est la structure aromatique contenant normalement des 

cycles benzène, naphtalène ou anthracène, fait partie d'une structure chromogène-chromophore avec 

un auxochrome. La présence de groupes ionisants appelés auxochromes entraîne une altération 

beaucoup plus forte de l'absorption maximale du composé et fournit une affinité de liaison 

[Velmuruganet al, 2011]. 

Tableau I.1 : Principaux groupes chromophores et auxochromes, classés par intensités croissantes. 

Groupes chromophores Groupes auxochromes 

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

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

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

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

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

Sulphure (>C=S) Groupesdonneursd'électrons 

 

III.3. Différentes classes et domaine d'application des colorants 

Les colorants contiennent des chromophores, des systèmes d'électrons délocalisés avec des doubles 

liaisons conjuguées, et des auxochromes, un électro-attracteur ou un électron donneur qui provoque 

ou intensifie la couleur du chromophore en altérant l'énergie globale du système d'électrons. Les 

chromophores habituels sont -C = C-, -C = N-, -C = O, -N = N-, -NO2 et les cycles quinoïdes, les 

auxochromes habituels sont -NH3, -COOH, -SO3H et -OH. Basé sur la structure chimique ou 

chromophore, 20-30 différents groupes de colorants peuvent être discernés. Les colorants azoïques 
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(monoazoïques, diazoïques, triazoïques, polyazoïques), anthraquinoniques, phtalocyanines et 

triarylméthaniques sont quantitativement les groupes les plus importants. Les autres groupes sont 

les suivants: diarylméthane, indigoïde, azine, oxazine, thiazine, xanthène, nitro, nitroso, méthine, 

thiazole, indamine, indophénol, lactone, colorants aminocétone et hydroxycétone et les colorants à 

structure indéterminée (colorants à stilbène et soufre). 

Lorsque le nombre de noyaux aromatiques augmente, la conjugaison des doubles liaisons s'accroît 

et le système conjugué s'élargit. L'énergie des liaisons π diminue tandis que l'activité des électrons π 

ou n augmente et produit un déplacement vers les grandes longueurs d'onde. De même lorsqu'un 

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

aromatique conjugué, ce groupe se joint à la conjugaison du système π et la molécule absorbe alors 

dans les grandes longueurs d'ondes et donne des couleurs plus foncées [Zhenwang et al., 2000]. 

Les colorants sont divisés en colorants solubles et en pigments insoluble dans son véhicule, à savoir 

les colorants deviennent une solution et les pigments deviennent une suspension. Une substance 

peut être un colorant ou un pigment en fonction du solvant utilisé. La limite entre ces concepts est 

un peu fluide, puisque parfois, les colorants solubles deviennent insolubles dans le procédé de 

teinture. Le travail de référence le plus important sur les colorants et les pigments est le Color Index 

(C.I.), une publication produite par la Society of Dyers and Colourists, Bradford Angleterre. L'Index 

des couleurs répertorie tous les colorants et pigments commerciaux et leur donne un C.I. Nom 

générique. L'Index des couleurs répertorie également des informations sur la constitution chimique, 

la gamme de propriété de solidité, les méthodes d'application, les utilisations et les noms 

commerciaux et les fabricants. 

Il existe deux façons très utilisées pour classer les colorants, par structure chimique ou par procédé 

de teinture. La classification des colorants selon la méthode d'application présente un plus grand 

intérêt pour le teinturier. Cependant, avec cette méthode de classification, les colorants azoïques 

peuvent, par exemple, appartenir à plusieurs classes différentes [Christie, 2007]. Les colorants 

peuvent également être classés en fonction de leur solubilité : les colorants solubles comprenant les 

colorants acides, mordants, complexes métalliques, directs, basiques et réactifs et colorants 

insolubles, y compris azoïques. Cependant, la classification basée sur l'application est avantageuse 

avant d'examiner en détail les structures chimiques en raison de la complexité de la nomenclature 

des colorants de ce type de classe. Il convient également de souligner que la classification par 

application est le principal système adopté par le Colour Index (C.I.) [Gupta et Suhas, 2009].  
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III.4. Classification des colorants selon la structure chimique 

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

chromophore [Hunger, 2003]. 

III.4.1. Les colorants azoïques 

Les composés azoïques se distinguent par la double liaison azoïque entre deux atomes d'azote. 

Chaque atome d'azote est lié à un autre groupe, généralement un groupe aromatique. Il y a des 

colorants avec un, deux, trois, et même quatre groupes azoïques dans la molécule. Les cycles 

aromatiques ont habituellement des groupes de chlorures, hydroxyle, sulfate ou nitro attachés pour 

augmenter la solubilité dans l'eau et améliorer les interactions avec le substrat. Les colorants 

azoïques sont aujourd'hui largement utilisés en raison de leurs bonnes performances et de leur 

rentabilité [Hunger, 2003]. Cette catégorie de colorant est actuellement la plus répandue sur le plan 

de l’application, puisqu’elle représente plus de 50% de la production mondiale de matières 

colorantes. Ils sont largement utilisés dans les industries du textile, de cosmétique, du cuir, de la 

pharmacie, du papier, de la peinture et de l'alimentation [Guillard et al., 2003 ; Lucas et al., 2007]. 

NN

 

 

III.4.2. Les colorants anthraquinoniques 

Les colorants anthraquinoniques d’un point de vue commercial constituent la deuxième classe de 

colorants en importance après les colorants azoïques. Avec leurs nuances bleue et turquoise, ils 

complètent les colorants azoïques jaunes et rouges [Barka, 2008]. La molécule de base de ce 

groupe de colorants est l’anthraquinone qui présente le groupe chromophore carbonyle >C =O sur 

un noyau quinonique qui est le chromogène [Barka, 2008] et sur lequel peuvent s'attacher des 

groupes hydroxyles ou amino. Contrairement aux colorants azoïques, qui n’ont pas d’équivalent 

naturel, Les chromogènes anthraquinoniques constitue la base de la plupart des colorants naturels 

rouges. Celles-ci étaient en effet réputées pour leurs excellentes propriétés de résistance, notamment 

à la lumière et de vivacité des coloris.  
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L'inconvénient est que les colorants anthraquinoniques sont chers par rapport aux colorants 

azoïques [Christie, 2007 ; Hunger, 2003]. 

O

O  

III.4.3. Les colorants indigoïdes 

Indigo, un colorant naturel extrait à l'origine de la plante Indigofera tinctoria, a été 

traditionnellement utilisé dans la teinture pendant 5000 ans. En 1878, Adolf von Bayer a réussi à 

synthétiser l'indigo à partir de l'acide phénylacétique. Les colorants indigoïdes tirent leur appellation 

de l’indigo dont ils dérivent. Ainsi, les homologues sélénié, soufré et oxygéné du bleu indigo 

provoquent d’importants effets hypsochromes avec des coloris pouvant aller de l’orange au 

turquoises. L'indigo est encore largement utilisé pour colorer le denim (la toile des jeans), 

principalement en raison de ses dégradés bleus caractéristiques et graduels [Christie, 2007 ; 

Hunger, 2003]. Les colorants indigoïdes sont utilisés comme colorant en textile, comme additifs en 

produits pharmaceutiques, la confiserie, ainsi que dans des diagnostics médicaux [Amalric et al., 

1996; Chen et Lin, 2004]. 

N

N

O

O  

III.4.4. Les colorants à chromophore polyméthine et à chromophores apparentés 

Ce groupe comprend des colorants de molécules aliphatiques avec des systèmes conjugués, le ß-

carotène représentatif le plus connu ayant un système conjugué linéaire. Cependant, il existe 

également des colorants avec des structures aromatiques dans cette classe [Christie, 2007]. 

III.4.4. 1. Les colorants triphénylméthanes et leurs dérivés. 

Les colorants triphénylméthanes ou arylcarbéniques et leurs dérivés hétérocycliques constituent la 

plus ancienne classe de colorants synthétiques, le premier colorant jamais synthétisé, Mauvéine, 

appartient à cette classe. Les colorants triphénylméthanes dérivent du triphénylméthane, qui est un 
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hydrocarbure possédant trois cycles phényle liés à un carbone central. On retrouve cette structure de 

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

leurs dérivés hétérocycliques constituent la plus ancienne classe de colorants synthétiques. 

Actuellement bien moins importants que les colorants azoïques et anthraquinoniques, ils ont 

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

nuances. La coloration intense des triphénylméthanes provient du large système conjugué de l'ion 

cationique. Les triphénylméthanes sont utilisés intensivement dans les industries papetières et 

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

l’industrie. On les retrouve également dans le domaine médical comme marqueur biologique et 

comme agent antifongique chez les poissons et la volaille [Barka, 2008]. 

NMe2Cl

Me2N NMe2  

III.4.4. 2. Les colorants à chromophore de phtalocyanine 

Les phtalocyanines ont une structure complexe basée sur l'atome central de cuivre. Les colorants de 

ce groupe sont obtenus par réaction du dicyanobenzène en présence d’un halogénure métallique 

(Cu, Ni, Co, Pt, etc.) [Mansour et al., 2011]. Les phtalocyanines peuvent donner une couleur allant 

du bleu rougeâtre au vert jaunâtre à travers des complexes avec des métaux, des métalloïdes ou 

même des non-métaux tels que le phosphore. Le plus important dans cette catégorie est la 

Copperphtalocyanine, qui est largement utilisée dans les plastiques, les peintures et les encres, ainsi 

que dans l'industrie textile pour la teinture et l'impression. Les couleurs sont extrêmement stables et 

solides, ce qui les rend rentables [Hunger, 2003]. 

NCuN

N

NN
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III.4.5. Les colorants de soufre  

Si les composés aromatiques sont chauffés avec du soufre, où les colorants au soufre sont formés à 

partir de polymères de cycles hétérocycliques et de soufre thiophénolique. Pour appliquer ce 

colorant sur des fibres cellulosiques, on dissout le polymère en le chauffant dans une solution de 

sulfure de sodium. La solution non colorée est appliquée sur la fibre et la couleur est induite par 

oxydation, ce qui provoque la reformation du polymère. Le noir de soufre est aujourd'hui le colorant 

textile ayant le plus grand tonnage [Hunger, 2003]. 

 

III.4.6. Les colorants à chromophores de complexes métalliques  

Induire la couleur avec des complexes métalliques remonte au Moyen Âge, quand une méthode de 

teinture mordante a été développée. Les complexes métalliques sont souvent formés avec des 

colorants azoïques. Les métaux les plus utilisés dans les colorants complexes métalliques sont le 

chrome et le cuivre, le fer, le cobalt et le nickel. Les groupes les plus importants impliqués dans la 

formation de complexes autour de l'ion métallique sont les groupes hydroxyle (-OH), carboxy (-

CO2) et amino (-NH-) [Christie, 2007; Hunger, 2003].  

III.4.7. Les colorants nitrés et nitrosés 

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

sont actuellement encore utilisés, du fait de leur prix très modéré et de la simplicité de leur structure 

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

rapport à un groupement électrodonneur (hydroxyle ou groupes aminés) [Mansour et al., 2011]. 

NO2

OH

 

III.4. 8.  Les colorants xanthènes 

Les colorants xanthènes, dont le composé le plus connu est la fluorescéine, sont dotés d'une intense 

fluorescence. Peu utilisé en tant que teinture, leur usage est bien établi comme marqueurs lors 
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d'accidents maritimes ou comme traceurs d'écoulement pour des rivières souterraines, des flux de 

rejets, etc [Mansour et al., 2011]. Ils sont aussi utilisés comme colorants en alimentaire, 

cosmétique, textile et impression [Merzoug,  2014]. 

O

 

IV. Classification des colorants selon la méthode d’application (classification tinctoriale) 

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

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

dans le bain de teinture, son affinité pour les diverses fibres et sur la nature de la fixation. Celle-ci 

est de force variable selon que la liaison colorant - substrat est du type ionique, hydrogène, de Van 

der Waals ou covalente. On distingue différentes catégories tinctoriales définies cette fois par les 

auxochromes [Mansour et al., 2011]. Les classes de colorants présentées ici sont celles considérées 

comme les plus intéressantes pour la teinture de différentes fibres textiles [Vanhulle, 2004]. 

IV.1. Les colorants acides ou anioniques 

Les colorants acides sont des colorants à faible poids moléculaire, habituellement avec une structure 

monoazoïque, diazoïque ou anthraquinone et sont connus pour leur capacité à réaliser des nuances 

brillantes. Leurs petites tailles leur permettent de diffuser rapidement dans des matériaux complexes 

comme le cuir. Ils sont parfois appelés des colorants pénétrants. Le processus de teinture implique 

une étape acide, d'où le nom de cette classe. Les colorants acides azoïques sont utilisés pour la 

teinture et l'impression principalement de la laine et du polyamide, ainsi que des matériaux tels que 

la soie, le cuir, le papier et les aliments [Hunger, 2003]. 

IV.2. Les colorants basiques ou cationiques 

Différents types de molécules de colorant peuvent avoir une fonctionnalité cationique, bien qu'il soit 

le plus commun dans les colorants azoïques et les colorants méthiniques. Aujourd'hui, ils sont 

principalement utilisés pour la teinture des fibres de polyacrylonitrile (acrylique) et de la cellulose 

sulfite blanchi. Ils sont même moins utilisés pour la teinture du cuir, du papier, des plastiques et des 

cires et comme constituants des couleurs des arts graphiques [Hunger, 2003]. 
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IV.3. Les colorants directs 

Les colorants directs sont utilisés pour teindre la cellulose naturelle ou régénérée; les mordants ne 

sont pas utilisés dans le processus. Leur qualité de résistance à l'humidité n'est pas la meilleure, 

mais leur prix raisonnable et leur facilité d'application en font l'un des plus grands groupes de 

colorants azoïques utilisés aujourd'hui. Le coton est teint dans un processus neutre ou alcalin, et le 

papier dans un processus acide, souvent faible. Les fibres sont teintes à des températures élevées, ce 

qui permet au colorant de pénétrer et de former un agrégat de colorant dans la fibre, puis de résister 

au lavage [Hunger, 2003]. 

IV.4. Les colorants à mordants  

Les colorants mordants sont un groupe de colorants qui ont besoin de mordants pour leur 

application sur les fibres. Mordants sont utilisés pour améliorer la couleur, considérée comme 

importante pour la plupart des colorants naturels. Le matériau est généralement pré-traité avec des 

sels métalliques qui sont utilisés comme mordants, et un composé métallique est ensuite formé sur 

la fibre pendant le processus. Le composé métallique peut former des complexes colorés insolubles 

avec certains colorants (souvent azoïques ou anthraquinoniques) [Hunger, 2003]. 

IV.5. Les colorants de cuve  

Les colorants de cuve sont essentiellement insolubles dans l'eau. Le colorant est traité par une 

liqueur alcaline qui le réduit à une forme leuco, qui a une bonne affinité pour le coton et les autres 

fibres de cellulose. Lorsque le colorant s'oxyde, la couleur est développée. Ce groupe de colorants 

est dominé par l'anthraquinone et les colorants indigoïdes [Christie, 2007 ; Vanhulle, 2004]. 

IV.6. Les colorants réactifs 

Le développement de colorants réactifs a eu un impact majeur sur l'industrie de la teinture, avec sa 

solidité à la couleur et ses excellentes propriétés de résistance au lavage. Les colorants réactifs 

réagissent chimiquement à la fibre et forment une liaison covalente entre la molécule de colorant et 

la fibre. Cette liaison covalente est formée entre un atome de carbone dans la molécule de colorant 

et un atome d'oxygène, d'azote ou de soufre d'un groupe hydroxyle, amino ou thiol sur le polymère 

[Christie, 2007]. Il existe des colorants réactifs pour les fibres cellulosiques, protéiques et 

polyamides. Pour initier la réaction entre la fibre et le colorant, un environnement alcalin est utilisé. 

Ceci transforme, par exemple, les groupes hydroxy (-OH) sur la fibre de cellulose en les anions 
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nucléophiles (-O-) plus réactifs. La réaction avec le colorant forme une liaison covalente: Cell-O-

Dye. Malheureusement, les molécules de colorants peuvent également réagir avec les ions alcalins 

dans la solution et former un groupe hydroxy. Le colorant hydrolysé formé n'est plus capable de 

réagir avec la fibre et doit être lavé hors de la fibre avant la fin de la teinture [Christie, 2007].  

IV.7. Les colorants dispersés 

Les colorants dispersés avec leur faible solubilité dans l'eau conviennent bien à la coloration de 

fibres hydrophobes telles que le polyester. La plupart de ces colorants proviennent de la classe 

azoïque, mais il existe des anthraquinones et quelques représentants mineurs des colorants nitro, 

méthine, naphthamide et quinophtalone [Christie, 2007; Hunger, 2003]. 

IV.8. Les colorants à complexe métallique  

Les colorants à complexe métallique, souvent un complexe métallique avec des colorants azoïques, 

présentent une bonne affinité avec la plupart des matériaux fibreux. Commercialement, les couleurs 

les plus intéressantes sont obtenues à travers des colorants complexes avec du chrome, du cobalt, du 

cuivre, du fer et du nickel. Les colorants à complexe métallique sont souvent appliqués aux fibres 

protéiques, où ils confèrent à la teinture d'excellentes propriétés de solidité [Christie, 2007, 

Hunger, 2003]. 

 Soluble dans l'eau 

 Soluble dans l'eau à haute température 

 Insoluble dans l'eau, convertie chimiquement en forme soluble à l’eau et insoluble à la fibre. 

Dans le cas de la cuve, du soufre et des colorants azoïques, un pigment insoluble est formé à 

l'intérieur de la fibre et retenu avec des forces mécaniques (piégeage). Dans la plupart des autres 

cas, les forces intermoléculaires telles que les forces dipolaires, de van der Waal, les liaisons 

ioniques et hydrogène retiennent les molécules de colorants. Les colorants réactifs forment une 

liaison covalente à la fibre.  
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Figure I.1 : Part des colorants issus des classes organiques et inorganiques [Zollinger, 2003]. 

La figure I.1 présente la quantité totale de production (poids%) de différentes classes de colorants 

[Zollinger, 2003 ; Chakraborty, 2015]. Selon les prévisions, la production mondiale de colorants 

organiques devrait être de 2,1 millions de tonnes en 2010, évaluée à 14,4 milliards de dollars et 

devrait augmenter de 3 à 4% par an. Le marché des colorants inorganiques est environ 5 fois plus 

importants [Barden, 2010]. 

V. Evaluation de la toxicité des colorants  

La mesure de la DBO et de la DCO offre une bonne indication de la pollution organique de l'eau, 

mais ces procédures ne sont pas suffisantes pour obtenir des informations sur les effets nocifs 

potentiels des produits chimiques [APHA, 2005]. Les effets toxiques d'autres substances inconnues 

et indéterminées dans les eaux usées complexes ne peuvent être estimés que par des études de 

toxicité. L'étude de toxicité fait référence aux techniques bioanalytiques appliquées aux organismes 

à divers niveaux pour déterminer les effets nocifs des produits chimiques sur ces eaux [Blaise et al., 

1988 ; Slabbert et Venter, 1999]. L'évaluation de la toxicité est effectuée par des tests de toxicité 

aiguë et d'enrichissement [Schowanek et al., 2001]. 

Des tests de toxicité aiguës traditionnels sont effectués sur des bactéries telles que E. coli, des 

poissons tels que P.reticulate, des algues (c.vulgaris) et des protozoaires (V. companula). Dans ces 

essais, l'organisme est cultivé dans l'eau d'essai en présence de toutes les substances essentielles à la 

croissance. Le nombre d'organismes présents dans l'échantillon avant et après l'incubation est 

compté et la concentration (% volume d'âge) de l'effluent nécessaire pour affecter 50% des 

Colorants 
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organismes est trouvée [Tonkes et al., 1999]. C'est la valeur EC50. Plus cette valeur est élevée, 

moins la toxicité est grande. 

Les bioessais les plus couramment utilisés et bien étudiés utilisés pour l'évaluation de la toxicité 

sont les méthodes de bioluminescence et de respirométrie. La méthode de bioluminescence la plus 

couramment utilisée est le test Microtox® qui est basé sur la bactérie marine luminescente naturelle 

vibrio fischeri. Sa luminescence est inhibée par des substances toxiques [Ren, 2004]. D'autre part, 

la base des tests respirométriques est le taux de respiration des boues activées ou des organismes de 

boues. Ce taux  est peut être réduit en présence des substances toxiques. Ceci est mésuré par suivi 

d'adsorption d'oxygéne [OECD, 1984]. 

VI. Impact environnemental des colorants 

La couleur est habituellement le premier contaminant à être reconnu dans les eaux usées parce 

qu'une très petite quantité de colorants synthétiques dans l'eau (<1 mg L
-1

) est très visible. Étant un 

polluant récalcitrant, le colorant organique reste longtemps dans l'environnement et affecte les 

organismes aquatiques vivant dans l'eau où les effluents industriels sont rejetés. Les colorants 

organiques absorbent et reflètent la lumière du soleil pénétrant dans les rivières. En conséquence, 

les activités photosynthétiques des plantes aquatiques sont perturbées, ce qui affecte à son tour la 

chaîne alimentaire dans la rivière. En outre, les colorants rejetés dans les rivières formeront une fine 

couche à la surface de l'eau [Pereira et Alves, 2012]. Ils diminuent le niveau d'oxygène dissous 

dans l'eau qui affecte en outre les organismes marins vivant dans les eaux réceptrices. Les colorants 

organiques augmentent également la demande biologique en oxygène (DBO) et la demande 

chimique en oxygène (DCO) de l'eau [Pang et Abdullah, 2013]. 

L'élimination de la toxicité des colorants organiques présents dans les eaux 

polluées est l'une des voies majeures pour la protection de l'environnement. Les organismes vivants 

qui sont exposés à des colorants organiques risquent d'avoir des effets aigus ou chroniques sur la 

santé en fonction de la durée de l'exposition et de la concentration du colorant. Une estimée 

d'environ 10% des colorants fabriqués dans le monde se retrouvent dans l'environnement par le biais 

d'effluents industriels [O'Neill et al., 1999]. 

VII. Différentes méthodes de traitement des eaux usées 

Les techniques de dépollutions intervenant le plus couramment en deuxième étape dans les  
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industries textiles d'après Barclay et Buckley, [2000] et Kurbus et al., [2002] se divisent en trois 

catégories et sont résumé dans le tableau suivant 

Tableau I.2 : Principales méthodes de traitement des effluents. 

Traitement Physique Traitement Chimique Traitement Biologique 

- les méthodes de précipitation 

(coagulation, floculation, 

sédimentation), 

- l'adsorption, 

- l'osmose inverse, filtration, 

- l'incinération. 

- l'oxydation classique (oxygène, 

ozone, oxydants tels que NaOCl, 

H2O2), 

- la réduction par Na2S2O4, 

- la méthode complexométrique, 

- la résine échangeuse d’ions, 

- les procédés d’oxydation avancés 

en phase homogène et hétérogène 

(H2O2/UV, O3/UV, TiO2/UV, 

H2O2/Fe
2+

 (Fe
3+

)/UV, H2O2/Fe
2+

). 

 

- traitement aérobique, 

- traitement anaérobique. 

 

VII.1. Méthodes physiques 

 

Les procédés les plus simples et les plus anciens d’élimination des polluants bio-réfractaires aux 

sont des méthodes physiques de transfert de masse : en général, la floculation et l’adsorption sur 

charbon actif. L’inconvénient de ces méthodes sont : 1) Elles déplacent simplement la pollution 

dans les grandes quantités de boues ainsi créées, et 2) Elles ne sont pas suffisamment actives pour 

résoudre les problèmes liés à la coloration. La coagulation et la floculation sont, par ailleurs, 

inefficaces en ce qui concerne les colorants basiques, et la récupération des colorants de cuve par 

adsorption sur le charbon actif est médiocre [Mansour et al., 2011]. 

 

VII.1.1. Floculation-coagulation 

Sous le terme de coagulation - floculation, on entend tous les processus physico-chimiques par 

lesquels des particules colloïdales ou des solides en fine suspension sont transformés par des 

floculants chimiques en espèces plus visibles et séparables (les flocs). Les flocs formés sont ensuite 

séparés par décantation et filtration puis évacués, généralement enrichies de chlorure de fer (III) 

(FeCl3) ou de chlorure d'aluminium (AlCl3). Des études sur la floculation ont montré que le nombre 

de groupes sulfoniques et amino de colorant est corrélé à la capacité de floculation [Szygula et al., 

2008]. Les coagulants inorganiques tels que l'alun donne les résultats les plus satisfaisants pour la 

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



                                                            CHAPITRE I:   SYNTHESE BIBLIOGRAPHIQUE                                                

 
 

21 

totalement inefficaces pour les colorants réactifs, azoïques, acides et basiques [Vandevivere et al., 

1998 ; Barclay et Buckley, 2000]. 

 

VII.1.2. Adsorption 

L'adsorption est un moyen de piéger les molécules chimiques sur les surfaces des matériaux solides 

et donc de les extraire de la phase aqueuse. L'un des adsorbants les plus connus est le charbon actif 

avec ses bonnes valeurs d'adsorption, bien qu'il soit également coûteux. Les matériaux naturels ont 

également une capacité avérée à adsorber différents colorants. La méthode la plus rentable consiste 

à utiliser des fractions de déchets telles que l'écorce, la sciure de bois, les balles de riz ou d'autres 

types de balles. Les différents paramètres chimiques de différents colorants affectent l'efficacité 

d'adsorption des matériaux. 

La cendre est une autre fraction de déchet qui peut adsorber les colorants textiles. Notez que la 

capacité d'adsorption des cendres volantes est affectée par le pH et la présence de sels inorganiques. 

La nature de la liaison chimique entre les colorants et les sorbants lors de la sorption est importante 

pour l'élimination des colorants par des adsorbants [Mondal, 2008]. D'autres adsorbants tels que la 

silice, Corynebacterium glutamique, l'amidon, la zéolite (naturelle ou modifiée), la mousse de 

polyéther et différents champignons se sont également avérés efficaces dans l'adsorption des 

colorants [Chiavola, 2009]. Tous ces matériaux peuvent adsorber les colorants à divers degrés. 

L'inconvénient de l’adsorption est que le problème est transféré à une autre fraction, qui a besoin 

d'élimination.  

VII.1.3. Filtration 

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

ultrafiltration, nanofiltration et osmose inverse [Mansour et al., 2011]. L’effluent passe à travers 

une membrane semi-perméable qui retient en amont les contaminants de taille supérieure au 

diamètre des pores, pour produire un perméat purifié et un concentré qui reçoit les impuretés 

organiques [Robinson et al., 2001]. Parmi les quatre types de procédés, la nanofiltration et 

l’osmose inverse sont les plus adaptés à la rétention partielle de la couleur et des petites molécules 

organiques [Mansour et al., 2011] et l’osmose inverse reste la plus répandue [Calabro et al., 

1990]. La nanofiltration s’applique surtout au traitement des bains de teinture de colorants réactifs 

en agissant comme un filtre moléculaire tandis que la microfiltration retient les matériaux 
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colloïdaux tels que les colorants dispersés ou de cuve grâce à une « membrane écran » [Van Der 

Bruggen et al., 2003]. L’ultrafiltration ne s’applique qu’à la réduction de DCO et des solides en 

suspension [Mansour et al., 2011] et ne se montre réellement efficace qu’en combinaison avec la 

coagulation/floculation. Ces procédés, limités dans leurs applications, nécessitent des 

investissements importants [Van Der Bruggen et al., 2003] et le retraitement du concentré est 

jusqu’à six fois plus cher que celui de l’effluent original [Mansour et al., 2011]. 

VII.2. Méthodes chimiques 

Les méthodes d'oxydation chimiques permettent la destruction ou la décomposition des molécules 

de colorants. De telles approches utilisent divers agents oxydants, tels que l'ozone (O3), le peroxyde 

d'hydrogène (H2O2) et le permanganate (KMnO4). La composition chimique d'un composé ou d'un 

groupe de composés se modifie en présence de ces agents oxydants, de sorte que les molécules de 

colorant deviennent susceptibles de se dégrader [Saratel et al., 2011]. L’ozonation s’est avérée 

efficace en raison de sa forte réactivité avec de nombreux colorants azoïques, de l’absence de 

modification du volume réactionnel due à son état gazeux et de son efficacité d’élimination de la 

couleur [Alaton et al., 2002 ; Saratel et al., 2011]. Cependant, sa courte durée de vie, son 

inefficacité vis-à-vis des colorants dispersés et insolubles dans l'eau, sa faible capacité d'élimination 

de la DCO ainsi que le coût élevé de l'ozone limitent l'application pratique de cette technique 

[Anjaneyulu et al., 2005 ; Saratel et al., 2011]. 

Dans la littérature, les techniques chimiques d’oxydation sont généralement appliquées (i) pour le 

traitement des composés organiques dangereux présents en faibles concentrations, (ii) en 

prétraitement avant des procédés biologiques, (iii) pour le traitement d’eaux usées chargées de 

constituants résistant aux méthodes de biodégradation et enfin (iv)  en post-traitement pour réduire 

la toxicité aquatique. Parmi les méthodes de traitement chimique, les procédés d’oxydation avancée 

(AOP) restent les plus fréquemment utilisés. Ceux-ci sont fondés sur la formation d’une entité 

radicalaire extrêmement réactive : le radical hydroxyle (
•
OH) qui possède un temps de vie très 

court, un potentiel d’oxydation élevé et une forte réactivité vis-à-vis de nombreux composés 

organiques [Mansour et al., 2011]. Le procédé H2O2/UV est le POA le plus efficace, 

principalement en raison de l'élimination de la couleur intense (jusqu'à 95%), du manque de 

formation de boue et de l'élimination de la DCO élevée dans un temps de rétention court [Alaton et 

al., 2002]. Cependant, il est moins efficace pour les eaux usées fortement colorées et les colorants 
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dispersés ou en cuve et conduit également à la formation de sous-produits indésirables, tandis que 

l'utilisation inefficace de la lumière UV augmente le coût de ce processus [Pearce et al., 2003]. 

VII.3. Méthodes biologiques 

Les processus biologiques peuvent être effectués à travers différents organismes vivants. Dans le 

traitement des eaux usées, les microorganisms jouent un rôle important [Hesham et al., 2011]. La 

biorémédiation, ou l’utilisation de techniques microbiennes pour lutter contre la pollution, est un 

domaine de recherche clé en sciences de l’environnement. Dans de telles approches, les microbes 

s'adaptent aux déchets toxiques et de nouvelles souches résistantes se développent naturellement, 

transformant ainsi divers produits chimiques toxiques en formes moins nocives. Une grande variété 

de micro-organismes est capable de décolorer une large gamme de colorants, notamment: bactéries, 

champignons, levures, actinomycètes, algues et plantes (phytoremédiation) [Saratel et al., 2011]. 

Le mécanisme à l'origine de la biodégradation des composés récalcitrants dans le système microbien 

repose sur l'action des enzymes de biotransformation [Saratale et al., 2007]. Plusieurs rapports 

démontrent la dégradation de substances organiques complexes pouvant être provoquée par des 

mécanismes enzymatiques, tels que ceux associés à la laccase, lignin peroxidase, NADH-DCIP 

reductase, tyrosinase, hexane oxydase  and aminopyrine N-demethylase [Saratel et al., 2011 ; 

Mansour et al., 2011]. L'efficacité de la décoloration microbienne dépend de l'adaptabilité et de 

l'activité des microorganismes sélectionnés. En conséquence, un grand nombre d'espèces ont été 

testées pour la décoloration et la minéralisation de divers colorants ces dernières années [Pandey et 

al., 2007]. 

VIII. Procédés d’oxydation avancée (POA) 

VIII.1. Principes  

Les procédés d'oxydation avancés sont définis comme des processus qui génèrent des radicaux 

hydroxyles en quantité suffisante pour affecter le traitement de l'eau [Glaze et al., 1987 ; Glaze et 

Kang, 1989]. Ces procédés comprennent des agents oxydants tels que l'ozone, le rayonnement 

ultraviolet couplé avec le peroxyde d'hydrogène, le réactif de Fenton, les ultrasons ou leurs 

combinaisons [Huang et al., 1993 ; Glaze et al., 1987 ; Yue, 1997]. 

Les radicaux hydroxyles sont des oxydants très puissants, très réactives et non sélectifs vis-à-vis des 

polluants [Glaze et al., 1987; Huang et al., 1993; von Sonntag, 1996]. Ces radicaux hydroxyles 
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sont des espèces extrêmement réactives et oxydants puissants (tableau I.3). Ils réagissent avec les 

molécules cible avec des constantes de vitesse dans l'ordre de 10
7
-10

10
 L mol

-1
 s

-1
 [Hoigné et 

Bader, 1983 ; Huang et al., 1993]. L’ 
•
OH est classé le deuxième juste derrière le fluor 

moléculaire. Typiquement, un oxydant très puissant présente également une réaction d'oxydation 

plus rapide [Clarke et Knowles, 1982 ; Huang et al., 1993]. Ces radicaux hydroxyles sont 

également caractérisés comme des agents oxydants non sélectifs et peuvent réagir avec des 

composés organiques par addition électrophile d’OH, par abstraction d'atomes d'hydrogène, ou par 

transfert d'électrons [Legrini et al., 1993 ; Hoigné, 1997 ; von Sonntag, 1996]: 

•
OH + R → ROH                                                                                                                             (I.2) 

•
OH + RH → 

•
R +H2O                                                                                                                     (I.3) 

•
OH + RX → RX

•+
+ 

-
OH                                                                                                                 (I.4) 

En général, les réactions (I.2) et (I.3) sont extrêmement rapides et entraînent une nouvelle oxydation 

d’intermédiaires de poids moléculaire plus faible ou en cas de minéralisation complète en dioxyde 

de carbone et l'eau. Les réactions de transfert d'électrons Eq. (I.4) des radicaux hydroxyles avec les 

composés organiques sont rares [Pignatello et al., 2006]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.2 : Principaux types des POA 
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Les procédés d'oxydation avancée ont le potentiel pour l’oxydation complète (minéralisation) des 

polluants organiques en dioxyde de carbone, eau et sels inorganiques à température et pression 

ambiante [Yue, 1992]. L'oxydation partielle de polluants où les conditions ou les temps de réaction 

peuvent ne pas permettre une oxydation complète, a le potentiel de produire des composés moins 

réfractaires qui peuvent être dégradés biologiquement [Yue, 1992].  

Les procédés d'oxydation avancée ont été utilisés avec succès dans la dégradation d’une grande 

variété des composés tels les liquides ioniques, les produits pharmaceutiques, les composés 

organiques chlorés, et les composés phénoliques [Boutiti et al., 2017 ; Hansen et al., 2015 ; 

Peyton. 1990 ; Von Sonntag, 1996]. 

Tableau I.3 : Potentiel d’oxydation de différents oxydants [Zaviska et al. 2009, Legrini et al., 

1993] . 

Oxydant Potentiel d’oxydation (V) 

F2 3,03 

•
OH 2,80 

•
O 2,42 

O3 2,07 

H2O2 1,78 

HO2
•
 1,70 

KMnO4 1,68 

ClO2 1,57 

HClO 1,49 

Cl2 1,36 

 

VIII.2. Traitements à base d'UV 

L'énergie ultraviolette ou UV se trouve dans le spectre électromagnétique entre la lumière visible et 

les rayons X et peut être décrite comme un rayonnement invisible. Il comprend des longueurs 

d'onde de 100 nm (rayons X) à 400 nm (lumière visible). La gamme UV est divisée en quatre 

régions: UV-A (400-315 nm), UV-B (315-280 nm), UV-C (280-200 nm) et VUV (200-100 nm, 

lumière ultraviolette sous vide) [Phillips, 1983 ; Oppenländer, 2007]. Les sources les plus 
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courantes de lumière UV sont les lampes à vapeur de mercure basse pression (LP), les lampes à 

vapeur de mercure moyennent pression (MP) et les lampes à arc pulsé au xénon. 

Dans les processus photochimique, la dégradation des composés organiques peut se produire par 

photolyse directe (oxydations initiées par photons). L'application de la photolyse directe UV 

nécessite que les chromophores absorbent les photons de la lumière et subissent une dégradation de 

l'état excité par une série de processus photochimiques incluant la rupture des liaisons, la 

modification des groupes fonctionnels et les changements structurels qui provoquent des 

interactions intermoléculaires [Legrini et al., 1993 ; Frimmel, 1994 ; Stefan, 2004 ; 

Oppenländer, 2007]. Ceci conduit généralement à une faible efficacité du procédé, en particulier 

pour les polluants faiblement absorbants et à faible concentration, et a donc des applications 

limitées. Plusieurs variétés des POA à base d’UV ont été étudiées et appliquées pour l'élimination 

de divers polluants organiques: UV/H2O2, UV/O3, UV/TiO2 et photo-Fenton. 

La photolyse UV a été largement utilisée comme alternative à la désinfection chimique par 

chloration conventionnelle pour éviter la production de sous-produits de désinfections nocives. 

Cependant, l'utilisation de la désinfection UV ne peut pas se substituer à la méthode au chlore dans 

le système de distribution de l’eau car elle n'assure pas la désinfection résiduelle [Frimmel, 1994 ; 

Thomson et al., 2002 ; Buchanan et al, 2005].  

VIII.3. Photolyse de peroxyde d'hydrogène (UV/H2O2) 

Le peroxyde d'hydrogène est utilisé industriellement comme agent de blanchiment pour les textiles 

et le papier, pour la fabrication de produits chimiques, pour la lutte contre la pollution, 

l'hydrométallurgie et à des fins mineures comme les produits de soins personnels, la transformation 

des aliments et la fabrication de meubles [Greenwood et Earnshaw, 1984]. 

Le peroxyde d'hydrogène est un acide faible (pKa=11,7).Des longueurs d’onde UV de 200 à 280 

nm (λ max étant égale à 260 nm) provoquent la décomposition de H2O2, ce qui génère des radicaux 

hydroxyles, avec un rendement quantique de deux 
•
OH formés par photon absorbé [Legrini et al., 

1993 ; Venkatadri et Peters, 1993]: 

H2O2 → 2 
•
OH           ∆H= 210 kJ mol

-1
                                                                                          (I.5) 

La formation de radicaux hydroxyles, réaction (I.5), est la réaction dominante lors de la 

décomposition non catalysée et des réactions initiées photochimiquement [Kirchner, 1981]. Cette 

production rapide de radicaux 
•
OH permet d’initier des mécanismes radicalaires. 
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Les principales réactions qui s’ensuivent sont les suivantes : 

 

HO
•
 + H2O2 → HO2

•
 + H2O                              k = (2 - 3,8) x 10

7
 mol

-1
 .L .s

-1                                           
 (I.6) 

2HO2
•
 → H2O2 + O2                                          k = 1,8 x 10

6
  mol

-1
 .L .s

-1
                                     (I.7) 

HO2
•
 + HO

•
 → H2O+ O2                                   k = 0,71 x 10

10 
 mol

-1
 .L .s

-1
                                  (I.8) 

2HO
•
 → H2O2                                                   k = 5,2 x 10

9
 mol

-1
 .L .s

-1                                                         
(I.9) 

 

Dans un tel système, la voie de dégradation prédominante des contaminants organiques est donc 

l’oxydation par les radicaux 
•
OH. Ainsi, la vitesse de l’oxydation chimique du contaminant est 

limitée par la formation des radicaux hydroxyles. Par conséquent, il est important d’opérer dans des 

conditions qui permettent une photolyse efficace du peroxyde d’hydrogène. En revanche, le 

coefficient d’absorption molaire de H2O2 est assez faible dans la région de l’UV (18,6 L mol
-1

. cm
-1

 

au λmax), ce qui diminue son efficacité. Il est alors nécessaire d’utiliser une forte concentration de 

peroxyde d’hydrogène pour provoquer l’oxydation efficace des polluants organiques. Ainsi, une 

augmentation de la concentration initiale en H2O2 et de l’intensité de la lumière UV conduit à un 

accroissement de la vitesse d’oxydation, car une concentration plus élevée en HO
•
 est générée en 

solution. Cependant, à des concentrations trop élevées en peroxyde d’hydrogène, il y a la 

consommation des radicaux hydroxyles par le peroxyde d’hydrogène en excès selon la réaction I.6 

Behnajady et al. 2004 ont montré que la combinaison des rayonnements UV avec H2O2 améliore la 

dégradation de l'acide Orange 7. 

En ce qui concerne la réhabilitation de matrices solides, tels que les sols contaminés, les traitements 

basés sur la photolyse (UV ou UV/H2O2) sont d’une efficacité très limitée. En effet, les 

rayonnements UV ne peuvent pénétrer à l’intérieur de la matrice, limitant ainsi les réactions 

d’oxydation possibles. 

 

VIII.4. Couplage H2O2/UV et leur application au traitement de l'eau 

Les avantages de procédé UV/H2O2 incluent la disponibilité commerciale de l'oxydant, la stabilité 

thermique et le stockage sur site, une solubilité infinie dans l'eau, aucun problème du transfert de 

masse associé aux gaz (comme dans le cas de l'ozone), un investissement minimal, très rentable 

source de 
•
OH, et procédures d'opération simples [Legrini et al., 1993 ; Litter, 2005]. 

Des études ont montré que la couleur et la DCO peuvent être facilement éliminés en utilisant ce 

système [Wang et al., 2001 ; Dwyer et al., 2008]. L'application du système UV/H2O2 pour traiter 
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les effluents d'eaux usées municipales a montré que l'ajout de H2O2 à une dose de 44 mg L
-1

 

accélérait l'élimination des couleurs persistantes et que les substances colorées dans les eaux usées 

étaient associées à des substances humiques [Wang et al., 2001 ; Ahn et al., 2005]. Ce procédé a 

également trouvé une application réussie dans le traitement et la décoloration d'effluents textiles et 

d'effluents de bain de teinture et d’autres effluents industriels [Arslan et Bacioglu, 2001 ; Shu et 

al., 2004 ; Peternel et al., 2006 ; Daneshvar et al., 2005 ; Carberry et Benzing, 1991 ; Marco et 

al., 1997]. 

Le peroxyde d'hydrogène seul est également utilisé comme technologie de pré-oxydation pour 

améliorer la biodégradation des composés organiques persistants et récalcitrants tels que le 

trichloréthylène et le pentachlorophénol [Carberry et Benzing, 1991 ; Marco et al., 1997]. 

Les inconvénients du procédé comprennent les besoins énergétiques élevés associés à l'exploitation 

des réacteurs à des doses élevées d'UV et le besoin de stocker et d'ajouter H2O2 dans l'eau avant 

l'irradiation UV à des concentrations relativement élevées (2-10 mg L
-1

) [Andreozzi et al., 1999, 

Crittenden et al., 1999]. 

Andreozzi et al., 1999 ont trouvé que la vitesse de photolyse de H2O2 dans le milieu aqueux était 

dépendante du pH, et augmentait lorsque les conditions alcalines étaient utilisées. Comme avec le 

système UV/Ozone, les composés interférents et la turbidité peuvent absorber les rayons 

ultraviolets, réduisant ainsi l'efficacité du système UV/H2O2. Le peroxyde d'hydrogène peut être 

introduit dans le système en une seule dose ou en plusieurs doses [Kommineni et al., 2000]. 

Chaque source d'eau nécessite une optimisation basée sur des tests en laboratoire, afin de déterminer 

la dose idéale de peroxyde d'hydrogène. S'il y a un excès de H2O2, il réagit avec d'autres 

contaminants (par exemple du soufre élémentaire) produisant un complexe, ou avec des matériaux 

oxydables. Vaferi et al., 2014 ont conclu que ce système peut être utilisé pour une conception 

appropriée et pour la mise de fonctionnement à l'échelle des  réacteurs industrielle en batch destinés 

au traitement des eaux usées. Le système UV/H2O2 est considéré comme une méthode avantageuse 

pour les POA, car il présente une vitesse de réaction élevée et une conception souple des réacteurs, 

ce qui réduit l'encombrement de la station de traitement. L'utilisation de lampes à ultraviolets 

permet également la désinfection de l'eau. Karci et al., 2014 ont suggéré que la chaîne polyéthoxy 

du surfactant utilisé était plus susceptible de se dégrader dans le processus de traitement H2O2/UV. 

Dans leurs comparaisons entre les procédés H2O2/UV et Photo-Fenton, ils ont conclu que le 
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traitement H2O2/UV était plus efficace que le procédé Photo-Fenton en termes de cinétique de 

dégradation et de l'efficacité globale d'élimination du COT du surfactant nonylphénol 

polyéthoxylate. Ceci est corroboré par les études menées par Antonopoulou et al., 2014, qui ont 

indiqué que le procédé UV/H2O2 s'était révélé efficace pour réduire les concentrations d'aldéhyde 

odorantes.  

Cette méthode de traitement est moins chère en raison du faible coût et de la facilité d'accès au 

peroxyde d'hydrogène [Kommineni et al., 2000]. Cependant, ce système présent des 

inconvénients,à une forte turbidité le radical hydroxyle formé va rapidement subir des réactions 

avec les constituants de la matrice aqueuse, y compris les espèces carbonates (HCO3
-
, CO3

-2
), les 

matières organiques naturelles, les autres composés organiques présents et le H2O2 lui même 

[Rosenfeldt et Linden, 2007]. La plupart des études menées sur cette méthode soulignent 

l’importance de l’optimisation des paramètres (dose et concentration en H2O2, concentration en 

contaminant, temps de réaction, intensité UV, etc.) [Bokare et Wonyong, 2014 ; Antonopoulou et 

al., 2014 ; Vaferi et al., 2014 ; Karci et al., 2014 ; Karci et al., 2014 b]. Un certain nombre 

d'études ont conclu que l'efficacité d'élimination des contaminants organiques est supérieure à 95% 

[Ikehata et Mohamed, 2004 ; Paphane et Lisset, 2013]. 

Le peroxyde d'hydrogène est utilisé en conjonction avec des techniques d'oxydation avancées telles 

que les UV/H2O2; O3/H2O2 et UV/O3/H2O2, H2O2/Fe
2 +

 …etc., pour améliorer la dégradation des 

composés organiques stables [Bull et Zeff, 1991 ; Clarke et Knowles, 1982 ; Glaze et al., 1987].  

VIII.5. Photocatalyse en phase  hétérogène 

La photocatalyse hétérogène est une technique basée sur l’irradiation d’un catalyseur, en général un 

semi-conducteur (ex. TiO2), qui peut être photo-excité pour former des sites électro-donneurs ou 

électro-accepteurs d’électrons et ainsi induire des réactions d’oxydoréduction [Blake et al., 1991]. 

En effet, si les photons absorbés possèdent une énergie supérieure au gap d’énergie entre la bande 

de valence et la bande de conduction, des paires d’électrons-trous se créent dans le semi-conducteur 

(des trous dans la bande BV et des électrons dans la bande BC), Ces paires électrons-trous peuvent 

se recombiner pour libérer de la chaleur ou migrer à la surface du semi-conducteur et, ainsi, réagir 

avec les espèces adsorbées à la surface. Parmi les différents semi-conducteurs photocatalytiques, le 

dioxyde de titane (TiO2) semble particulièrement bien adapté au traitement des eaux, car il est 
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chimiquement et biologiquement inerte, facile à produire et à utiliser, peu coûteux, et actif d’un 

point de vue photocatalytique [Zaviska et al., 2009]. 

Les trous sont des oxydants extrêmement puissants [Sun et al., 1997 ; Bahnemann, 2004], les 

molécules d'eau se décomposent en formant des radicaux hydroxyles ensuite réagir avec la molécule 

polluante. Aussi, les molécules polluantes, adsorbéesur la surface du photocatalyseur, peuvent 

réagir avec le trou directement et le transformant en un radical.  

L’oxyde de Titane (TiO2) est le semi-conducteur le plus utilisé dans la dégradation des 

micropolluants organiques [Herrmann et al., 1999 ; Konstantinou et al., 2003], il absorbe de la 

lumière à λ< 385 nm.  

Photo-oxydation

Photo-réduction

Energie hυ (λ < 385 nm)

e-

h+
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Figure I.3 : Principe de la photocatalyse hétérogéne. 

Dans des suspensions aqueuses aérées du semi-conducteur en contact avec des substances 

organiques, les paires e
-
/h

+
 photogénérées initient une série de réactions redox via un certain 

nombre de mécanismes qui comprennent: 

TiO2 + hυ → TiO2*(h
+

BV+ éBC)            (∆E=3,2 eV,  λ< 385 nm)                                                (I.10) 
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1) Les radicaux hydroxyles sont produits par oxydation des molécules d'eau (Eq I.11)ou des 

ions hydroxyles (Eq I.12) adsorbées sur la surface de semi-conducteur irradié (par réaction 

avec les trous photo-générée) [Prairie al., 1993; Hoffmann et al., 1995]. 

h
+ 

+ H2O→
•
OH + H

+
                                                                                                                     (I.11) 

h
+
 + OH

- 
→ 

•
OH

                                                                                                                                                                          
           (I.12) 

2) Les radicaux hydroperoxydes sont obtenus à partir des radicaux anions superoxyde(O2
•-
) Eq 

(I.14) formé par réduction de l'oxygène dissous par les électrons photo-générés (Eq I.13), 

qui à leur tour, peut conduire à la génération de H2O2 à travers une série de réactions redox 

O2 + é → O2
•-                                                                                                                                                                                                  

(I.13) 

O2
•- 

+ H
+
  → HO2

•
                                                                                                             (I.14) 

HO2
•
 + HO2

•
 →H2O2 + O2                                                                                                                                                                   (I.15) 

O2
•-  

+ HO2
•
 → HO2

-
 + O2                                                                                                                                                                     (I.16) 

HO2
-
 + H

+
  → H2O2                                                                                                                                                                                   (I.17) 

3) Le peroxyde d'hydrogène photo générée subit une décomposition supplémentaire pour 

donner les radicaux hydroxyles 

H2O2  + O2
•-  

→ 
•
OH + OH

- 
+ O2                                                                                                                                             (I.18) 

H2O2  + é → 
•
OH + OH

-                                                                                                                                                                          
(I.19) 

Les espèces radicalaires  formées peuvent être ensuite se recombiner, être piégées, ou réagir à la 

surface de catalyseur, soit avec un accepteur d’électrons (i.e. oxydant), soit avec un donneur 

d’électrons (i.e. réducteur). En plus des radicaux hydroxyles formés à la surface de catalyseur par 

oxydation des molécules d’eau absorbées, des ions hydroxyles ou des groupements titanols de 

surface TiOH. Les radicaux superoxydes et hydroperoxyde sont également formés par réaction entre 

les électrons et l’oxygène absorbé.  

Les principales réactions mises en jeu avec les trous positifs sont les suivantes [Wen et al., 2002]:  

h
+

BV + OH
-
 (surface) → 

•
OH                                                                                                         (I.20) 
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h
+

BV + H2O (adsorbé) → 
•
OH + H

+                                                                                                                                              
(I.21) 

h
+

BV +O2 (adsorbé) → O2
•-                                                                                                                                                                 

(I.22) 

h
+

BV + e
+

BC → chaleur                                                                                                                   (I.23) 

Les oxydants primaires, à savoir les radicaux hydroxyles, les radicaux anions superoxyde et H2O2 

sont des oxydants forts, non sélectifs, capables d'initier une série de réactions de dégradation 

oxydative des molécules organiques adsorbées. L'oxydation des composés organiques passe par un 

certain nombre de réactions radicalaires, produisant un grand nombre d'intermédiaires, qui à leur 

tour subissent un clivage oxydatif, aboutissant finalement à la formation de dioxyde de carbone, 

d'eau et d'ions inorganiques. 

La prédominance de ces voies dépend des propriétés d'adsorption et d'oxydation des substances à 

dégrader. En outre, il existe un certain nombre de substances qui peuvent être dégradés par les deux 

voies simultanément [Matthews, 1986 ; Brezova et al., 1991 ; Chen et al., 1999].  

Les principaux avantages de l’oxydation photocatalytique en phase hétérogène en tant que méthode 

de traitement sont : le potentiel d’oxydation élevé et la capacité d'utiliser le rayonnement solaire 

direct pour la performance du catalyseur, ce qui peut considérablement réduire le coût du 

traitement. Le rendement quantique relativement faible et la limitation de réaction par transfert de 

masse  sont considérés comme les principaux inconvénients. 

La recombinaison des électrons et des trous positifs est le principal facteur limitant l’efficacité de 

l’oxydation photocatalytique en phase hétérogène. Ce phénomène est expliqué par le retour des 

électrons à la bande de valence et leur réaction avec les trous positifs avant l'eau. Cette 

recombinaison neutralise les trous; selon les connaissances disponibles le temps de recombinaison 

est d'environ 40 ns [Kolen'ko et al., 2004]. 

Afin de prolonger la durée de recombinaison électron-trou, l'une des méthodes pour améliorer le 

rendement quantique, l’ajout d’accepteur d’électrons (O3, H2O2, S2O8
2-

, …). 

Une autre méthode est l’ajout des ions métalliques multivalents aux solution [Chen et al., 1999 ; 

Hameed et Gondal, 2004]. Le mécanisme de leur influence sur le processus photocatalytique est 

basé sur la réaction des ions métalliques réduits par les électrons de la bande de conduction. 
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Lorsqu'il est adsorbé sur la surface du catalyseur, l'ion métallique peut en outre être retourné à son 

état oxydé par les trous chargés positivement. 

Une autre approche largement appliquée par les différents chercheurs est la réduction de la bande 

interdite du semi-conducteur. Les photocatalyseurs au dioxyde de titane disponibles dans le 

commerce, y compris le Degussa P25, peuvent utiliser pour leur action seulement une petite fraction 

de la lumière absorbée, environ 5 %, en raison de la bande interdite de 3,2 eV [Zhang et al., 1994]. 

Cependant, le dioxyde de titane peut être dopé par différents éléments afin de le rendre visible à la 

lumière (pour augmenter la capacité d'absorption du rayonnement par ce semi-conducteur (TiO2), en 

particulier dans la zone de rayonnement visible) [Sharma et al, 2006 ; Arpac et al., 2007]. 

VIII.5.1. Les photocatalyseurs 

Les recherches actuelles et antérieures sur les matériaux photocatalytiques ont porté sur plusieurs 

photocatalyseurs et leurs propriétés. Dans l'idéal, un photocatalyseur devrait posséder les propriétés 

suivantes: photoactivité, inertie biologique et chimique, stabilité à la photo-corrosion (photostable), 

aptitude au captage d'énergie visible ou proche de la lumière ultraviolette, disponible à un prix 

abordable, sans danger pour l'homme et l'environnement (absence de toxicité), et capable de 

catalyser efficacement la réaction [Gaya et abdullah, 2008 ; Pelizzetti, 1995 ; Kiriakidou et al., 

1999 ; Sun et Smirniotis, 2003]. Plusieurs semi-conducteurs ont été rapportés comme étant 

prometteurs pour le traitement de l'eau, tels que TiO2, ZnO, WO3, CdS, MoS2, BiVO4, [Chan et al., 

2011 ; Di Paola et al., 2012]. Le TiO2 est de loin le plus utilisé [Kim et al., 2005 ; Hashimoto et 

al., 2005]. L’activité photocatalytique globale du TiO2 est déterminée par sa structure cristalline, sa 

surface, sa densité, ses groupes hydroxyle de surface et ses caractéristiques d’adsorption/désorption. 

Ces paramètres seront discutés plus en détail dans les prochains paragraphes.  

Le TiO2, en tant que semi-conducteur, possède d'excellentes propriétés pigmentaires, une absorption 

élevée des ultraviolets et une grande stabilité, ce qui lui permet d'être utilisé dans différentes 

applications telles que l'électrocéramique, le verre et la dégradation photocatalytique de produits 

chimiques dans l'eau et dans l'air. Il a été utilisé sous forme de suspension ou de film mince dans le 

traitement de l'eau [Bekbölet et al., 1998 ; Mills et al., 1996] et se présente sous différentes formes 

cristallines.  

Le TiO2 a trois polymorphes cristallins communs: l'anatase, le rutile et la brookite. On sait que la 

phase cristalline brookite est inactive pour le traitement de l’eau, alors que des études intensives ont 
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été menées afin de déterminer la phase cristalline la plus active, l’anatase ou le rutile [Sclafani  et 

Herrman, 1996 ; Ryu et Choi, 2007 ; Ohno et al., 2001 ; Augustynski, 1993]. Ryu et Choi [Ryu 

et Choi, 2007] ont testé huit échantillons commerciaux de TiO2 (anatase, rutile et mélanges des 

deux phases) dans des réacteurs à suspension pour la minéralisation de plusieurs composés 

organiques (phénol, acides organiques, amines, colorants, etc.). Pour chaque composé, le taux de 

dégradation optimale a été trouvé pour différents échantillons de TiO2. L'anatase, la forme la plus 

stable de TiO2 [Kokorin et Bahnemann. 2003], peut être convertie en rutile par chauffage à des 

températures supérieures à 700 °C. Dans les applications photocatalytiques, les recherches ont 

montré que l'anatase est plus efficace que le rutile en raison de sa structure plus ouverte que celle du 

rutile. 

Dans de nombreux cas, le Degussa P25 (80% d'anatase, 20% de rutile) qui est disponible dans le 

commerce s'est révélé être le catalyseur optimal, il a été utilisé dans de nombreuses études sur la 

dégradation photocatalytique en raison de sa stabilité chimique, de sa disponibilité immédiate, de sa 

reproductibilité et de son activité comme catalyseur pour les processus d'oxydation [Blake, 2001 ; 

Mills et Le Hunte, 1997]. Il a été aussi démontré dans de nombreuses études qu'il existe une 

interaction positive des particules de TiO2 anatase et rutile de Degussa P25, ce qui améliore la 

séparation des trous et d'électrons et augmente la photo efficacité totale [Sun et Smirniotis, 2003].  

Le seul inconvénient est qu'il n'absorbe pas la lumière visible [Carp et al., 2004]. Pour surmonter 

ce problème, plusieurs approches, notamment la sensibilisation aux colorants, le dopage, le 

couplage du TiO2, ont été étudiées de manière approfondie. Un aperçu de ces approches est présenté 

dans les sections suivantes. 

Comme mentionné précédemment, il a été reconnu que la concentration en groupes hydroxyle en 

surface joue un rôle important dans le processus de photodégradation. De plus, lorsque la 

concentration en groupes hydroxyle à la surface du catalyseur (anatase) augmente, il y a un effet 

positif sur la vitesse de réaction. Il a été prouvé que les groupes OH ont un rôle déterminant dans le 

mécanisme photocatalytique [Carneiro et al., 2009 ; Kim et al., 2014]. En ce qui concerne la 

surface, celle-ci est généralement étroitement liée à une concentration plus élevée de sites actifs, ce 

qui permet à une grande quantité d'espèces d'être adsorbées et de réagir, favorisant ainsi la vitesse 

de réaction en surface [Bahnemann et al., 2002 ; Saadoun et al., 1999] 
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Une variété de photocatalyseurs (généralement des oxydes semi-conducteurs ou des sulfures de 

certains métaux) qui produit des paires e
-
/h

+
 à haute énergie d’excitation ont été utilisés pour la 

décomposition des polluants organiques et compris des colorants [Siva Kumar et Shanthi, 2001 ; 

Vinodgopal et Kamat, 1992]. Le tableau I.4 montre les énergies des bandes interdites des 

différents semi-conducteurs. 

La plupart des photocatalyseurs rapportés présentent des limitations, par exemple, GaAs, PbS et 

CdS ne sont pas suffisamment stables pour la catalyse en milieu aqueux car ils subissent facilement 

une photocorrosion et sont également toxiques [Mills et Le Hunte, 1997]. Le ZnO est instable car il 

se dissout facilement dans l'eau [Bahnemann et al., 1987] pour donner du Zn (OH)2 à la surface 

des particules de ZnO, ce qui inactive le catalyseur au fil du temps. Fe2O3, SnO2 et WO3possèdent 

un bord de bande de conduction à un niveau d'énergie inférieur au potentiel réversible de 

l'hydrogène, par conséquent, les systèmes utilisant ces matériaux nécessitent donc l'application 

d'une polarisation électrique externe pour compléter la réaction de séparation de l'eau et obtenir un 

dégagement d'hydrogène à la cathode [Sivula et al., 2009]. 

Parmi divers matériaux semi-conducteurs testés dans des conditions similaires pour la dégradation 

de composés organiques, il a été démontré que le dioxyde de titane (TiO2) est le photocatalyseur le 

plus actif. Daneshvar et al., 2004 a rapporté que l'oxyde de zinc (ZnO) est une alternative 

appropriée au TiO2 puisque son mécanisme de photodégradation s'est avéré similaire à celui du 

TiO2. 

Selon divers rapports, principalement les recherches à l'échelle du laboratoire montrent que les 

réacteurs qui utilise le catalyseur en suspension semblent être plus efficaces que ceux à base de 

catalyseur immobilisé [Bideau et al., 1995 ; Murabayashi et al., 1993]. Cependant, pour 

l'application technique, il existe un inconvénient intrinsèque à la première option: la nécessité d'un 

post-traitement pour irradiation et pour la séparation des particules dans le fluide, pour le recyclage 

du catalyseur et dans le but ultime d'obtenir une eau propre et non poudreuse. Les semi-conducteurs 

couplés offrent une autre possibilité d'améliorer l'activité photocatalytique en raison de 

l'augmentation de la séparation entre les charges, puis de réduire l'énergie (longueur d'onde 

croissante) nécessaire pour exciter le système. Le photocatalyseur tel que le dioxyde de titane et 

l'oxyde de zinc pourraient être facilement séparé des effluents traités par filtration/centrifugation et 

pourrait être réutilisé à plusieurs reprises sans perte importante de leur activité photocatalytique. 
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Pour qu’une réaction de photo-oxydation puisse avoir lieu, la bande de valence doit avoir un 

potentiel d’oxydation plus grand que celui du substrat en considération. Le potentiel 

d’oxydoréduction de la bande de valence et de la bande de conduction des différents semi-

conducteurs varie entre 4 et 1 volt, celui de la bande de conduction varie entre 0,3et -1,5 volts par 

rapport à l’électrode d’hydrogène (Tableau I. 4). 

 

Tableau I.4: Position de la bande et caractéristique électroniques des semi-conducteurs usuels en 

photocatalyse en solution aqueuse à pH = 1[Azizi 2009, Zouaghi 2006]. 

 

Semi-conducteur Bande de Valence 

(V vs NHE) 

Bande de conduction 

(V vs NHE) 

Bande interdite 

(eV) 

Longueur d'onde 

de la bande 

interdite 

(nm) 

TiO2 

SnO2 

ZnO 

ZnS 

WO3 

CdS 

CdSe 

GaAs 

GaP 

+3,1 

+4,1 

+3,0 

+1,4 

+3,0 

+2,1 

+1,6 

+1,0 

+1,3 

-0,1 

+0,3 

-0,2 

-2,3 

+0,2 

-0,4 

-0,1 

-0,4 

-1,0 

3,2 

3,9 

3,2 

3,7 

2,8 

2,5 

1,7 

1,4 

2,3 

387 

318 

387 

335 

443 

496 

729 

886 

539 

 

VIII.5.2. Le dioxyde de titane 

Le dioxyde de titane (TiO2) a été largement utilisé dans la production commerciale de pigments 

[Pfaff et Reynders, 1999], des filtres solaires [Zallen et Moret, 2006], des pommades [Braun et 

al., 1992] et des dentifrices [Yuan et al., 2005]. En 1972, le phénomène de scission 

photocatalytique de l'eau sur une électrode de TiO2 sous ultraviolets (UV) a été découvert par 

Fujishima et Honda [Fujishima et Honda, 1972 ; Fujishimaet al., 2000]. Le TiO2 a été largement 

étudié et utilisé dans la photocatalyse, le fractionnement de l'eau et pour la fabrication des cellules 

photoélectrochimique [Grätzel, 2001]. Ces applications peuvent également inclure la modification 

du TiO2. Les progrès de la nanotechnologie ont permis la production de matériaux nanométriques 

dotés de nouvelles caractéristiques chimiques et physiques importantes. La surface spécifique et le 
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rapport surface-volume sont des propriétés clés des nanomatériaux qui augmentent 

significativement avec la taille des particules. La grande surface facilite la réaction ou l'interaction 

des dispositifs et des supports à base de TiO2. Les nanomatériaux de TiO2 peuvent donc apporter 

une contribution significative à la lutte contre la pollution et les problèmes environnementaux 

[Alivisatos, 1996 ; Chen et al., 2005]. Par exemple, ils peuvent être utilisés dans des solutions 

d'énergie solaire photovoltaïque [Grätzel, 2001 ; Grätzel, 2004 ; Grätzel. 2005]. 

VIII.6. Processus d'adsorption 

L'adsorption est l'adhésion d'une espèce chimique à la surface des particules. En général, 

l'adsorption peut être définie comme l'accumulation ou la déplétion de molécules de soluté à une 

interface. Le processus d'adsorption peut être une adsorption physique qui implique seulement des 

forces intermoléculaires relativement faibles, et une adsorption chimique qui impliquent la 

formation d'une liaison chimique entre la molécule adsorbée et la surface de l'adsorbant. 

L'adsorption chimique conduit à la formation d'une couche monomoléculaire de l'adsorbat sur la 

surface par des forces de valence résiduelle des molécules de surface. L'adsorption physique résulte 

de la condensation moléculaire dans les capillaires du solide [Khan et al., 2004]. 

Le procédé d'adsorption est largement utilisé par divers chercheurs pour l'élimination des métaux 

lourds et des polluants organiques [Khan et al., 2004]. Le charbon actif a été fréquemment utilisé 

comme adsorbant, mais c'est un matériau très coûteux. Par conséquent, il est nécessaire de faire la 

recherche vers la production de solutions de rechange à faible coût et plus efficace pour le charbon 

actif. Le processus d'adsorption offre une flexibilité dans la conception et le fonctionnement et dans 

de nombreux cas, produira un effluent traité de haute qualité. De plus, du fait qu'il est parfois 

réversible, les adsorbants peuvent être régénérés par un procédé de désorption approprié. 

L'adsorption s'est révélée être un excellent moyen de traiter les effluents industriels, offrant des 

avantages significatifs tels que le faible coût, la disponibilité, la rentabilité, la facilité d'utilisation et 

l'efficacité, par rapport aux méthodes conventionnelles. La recherche d'un adsorbant à faible coût et 

facilement disponible a conduit à l'étude de matériaux d'origine biologique en tant que biosorbants 

potentiels des métaux lourds. La biosorption devient une alternative potentielle aux technologies 

existant pour l'élimination et/ou la récupération des métaux toxiques des eaux usées [Demirbas, 

2008]. 
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Le choix de l'adsorbant est un facteur clé. Un adsorbant efficace présente une cinétique rapide 

d'interaction avec l'adsorbat et une structure poreuse qui se traduit par une surface spécifique élevée 

et une capacité d'adsorption élevée. La régénérabilité de l'adsorbant est une autre caractéristique 

importante des procédés de traitement de l'eau par adsorption. 

VIII.6.1. Adsorption des colorants sur les semi-conducteurs 

La photocatalyse des colorants dépend de leur adsorption à la surface du photocatalyseur. Dans le 

procédé de photocatalyse, la quantité de colorant adsorbée sur la surface du photocatalyseur sera la 

première à être dégradé. L'adsorption du colorant dépend de la concentration initiale du colorant. 

D'une manière générale, le pourcentage de dégradation diminue avec l'augmentation de la 

concentration en colorant, tout en conservant une quantité fixe de catalyseur [Reza et al., 2017 ; 

Kumaret Pandey, 2017]. Cela peut être justifié par le fait que plus la concentration de colorant 

augmente, plus de substances organiques sont adsorbées sur la surface du TiO2, moins de photons 

sont disponibles pour atteindre la surface du catalyseur et donc moins de 
•
OH qui se forment, ce qui 

réduit le pourcentage de dégradation. 

VIII.6.2. Isothermes d'adsorption 

Tous les systèmes adsorbant/adsorbat ne se comportent pas de la même manière. Les phénomènes 

d’adsorption sont souvent abordés par le comportement de leur isotherme. Les courbes isothermes 

décrivent la relation existant à l’équilibre d’adsorption entre la quantité adsorbée et la concentration 

à l’équilibre en soluté dans un solvant donné à une température constante. 

VIII.6.2.1. Facteurs influençant le phénomène d’adsorption 

L'équilibre d'adsorption, entre un adsorbant et un adsorbat dépend de nombreux facteurs dont les 

principaux sont:   

 les caractéristiques de l’adsorbant : polarité, volume poreux, surface spécifique, fonctions 

superficielles.... ;   

 les caractéristiques de l’absorbat : polarité, solubilité, poids et saturation moléculaire... ;   

 les paramètres physiques : température, pH. 

VIII.6.2.2. Classification des isothermes d'adsorption  

Expérimentalement, on distingue quatre classes principales d’isothermes nommées : 
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S (Sigmoïde), L (Langmuir), H (Haute affinité) et C (partition Constante). L’allure de la courbe 

d’isotherme varie selon le couple adsorbat-adsorbant étudié. Les isothermes d’adsorption des 

solutés à solubilité limitée ont été classées par Giles et coll. en quatre principales classes : 

La figure I.4 illustre la forme de chaque type d’isothermes. 

 

Figure I.4 : Classes des isothermes d’adsorption selon Giles et al.1974. 

 

Cette classification tient compte entre autres d’un certain nombre d’hypothèses [Giles et al., 1974]: 

 Le solvant s’adsorbe sur les mêmes sites que le soluté. Ceci implique l’existence d’une 

compétition d’adsorption entre le solvant et le soluté. 

 Le nombre de sites susceptibles d’accueillir les molécules de soluté à la surface du solide 

diminue quand la quantité adsorbée augmente. 

 L’orientation des molécules à la surface. On peut citer le cas où les molécules sont 

adsorbées verticalement ou horizontalement sur la surface. 

 Enfin, les interactions attractives ou répulsives entre les molécules adsorbées se manifestent 

d’une façon notable dans le phénomène d’adsorption. 

Les courbes du type S : s’obtiennent lorsque les molécules du soluté ne s’accrochent au solide, que 

par l’intermédiaire d’un seul groupement ;  il indique une adsorption verticale de molécules 

monofonctionnelles polaires sur un adsorbant polaire. Ici le solvant rivalise avec le soluté pour 

l'occupation des sites de l'adsorbant. 

Les isothermes du type L (dite Langmuir) : sont les plus fréquentes. Ce comportement se 

rencontre dans le cas où l’adsorption est faible et lorsque les molécules de l’adsorbat sont orientées 
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à plat ;  Langmuir normal, indique l'adsorption à plat de molécules bi fonctionnelles. Dans ce cas 

l'adsorption du solvant est faible et celle du soluté sur le solide se fait en monocouche. 

Les isothermes du type H (haute affinité) : s’obtiennent lorsqu’il y a une chimisorption du soluté ; 

ne commence pas à zéro mais à une valeur positive, et indique une haute affinité souvent observée 

pour des solutés adsorbés sous forme de micelles. Cela signifie qu'aux faibles concentrations 

l'adsorption est totale. 

Les isothermes du type C : sont sous forme de ligne droite, cela signifie qu'il y a compétition entre 

le solvant et le soluté pour occuper les sites, toujours avec le même partage. Ce type de courbe est 

obtenu lorsqu’il y a compétition entre le solvant et le soluté pour occuper les sites de l’adsorbant. 

 

VIII.6.3. Modèles d'isothermes d’adsorption 

Le processus d'adsorption se poursuit jusqu'à ce que l'équilibre soit atteint entre l’adsorbant et 

l'adsorbat [Mckay, 1995]. Les données d'équilibre sont importantes dans l’établissement des 

isothermes d’adsorption pour optimiser l'utilisation de l'adsorbant. Ces isothermes expliquent la 

relation entre la quantité d'adsorbat fixé sur l’adsorbant et la concentration d'adsorbat dissous dans 

le liquide à l'équilibre de l'adsorption à température constante. Cette section présente les isothermes 

les plus fréquemment utilisés. 

VIII.6.3.1. Isotherm de Langmuir 

L'isotherme d'adsorption de Langmuir est appliquée pour quantifier l'efficacité de différents 

adsorbants. Il a été créé pour expliquer l'adsorption en phase gaz-solide du charbon actif 

[Langmuir, 1915]. Il suppose que la liaison à la surface est principalement par des forces physiques 

et que tous les sites possèdent une affinité égale pour l’adsorbat. Son application a été étendue pour 

décrire les relations d'équilibre entre une phase liquide et une phase solide, ce qui donne un bon 

accord avec une vaste variation des données expérimentales, et il est exprimé comme suit: 

𝑄𝑒 =
𝑄𝑚𝐾𝐿𝐶𝑒

1+𝐾𝐿𝐶𝑒
                                                                                                                                (I.24)                          

Où 

Qe est la quantité d'adsorbat par unité de masse d'adsorbant à l'équilibre (mg g
-1

), 

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

). 
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Qm est la capacité d'adsorption maximale pour produire une couverture monocouche complète sur la 

surface liée à un équilibre élevé de la concentration en adsorbat Ce (mg), et 

KL = un facteur de modélisation tenant compte le degré d'affinité entre l'adsorbat etadsorbant. 

Ce modèle ne prend en compte ni les empilements moléculaires ni les modifications d’énergies 

d’interaction avec le taux de recouvrement. 

 

VIII.6.3.2. Isotherme de Freundlich 

L'isotherme de Freundlich est essentiellement de nature empirique, mais il a été développé plus tard 

pour sorption sur des surfaces hétérogènes ou sur des sites de support de surface d'affinités diverses. 

On suppose que les sites de liaison les plus forts sont occupés en premier, puis avec une force de 

liaison décroissante, ce qui augmente le degré d'occupation du site. L'équation peut être illustrée 

comme suit [Limousin, 2007]: 

𝑄𝑒 = 𝐾𝐹𝐶𝑒
1 𝑛 

                                                                                                                                (I.25) 

Où KF et n sont des constantes. 

KF (L Kg
-1

) est un paramètre lié essentiellement à la capacité maximale 

n (sans dimension) est un paramètre lié aux coefficients de variation des énergies d’interaction avec 

le taux de recouvrement. 

VIII.6.3.3. Description du mécanisme d'adsorption : 

L'adsorption se produit principalement en quatre étapes. La figure I.5 représente un matériau 

(adsorbant) avec les différents domaines dans lesquels peuvent se trouver les molécules organiques 

ou inorganiques qui sont susceptibles de rentrer en interaction avec le solide. 
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Figure I.5: Domaines d’existence d’un soluté lors de l’adsorption sur un matériau microporeux 

[Weber et Smith, 1987 ; Weber, 1984]. 

 

Avant son adsorption, le soluté va passer par plusieurs étapes : 

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 (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). 

4)- Réaction d'adsorption au contact des sites actifs, une fois adsorbée, la molécule est considérée 

comme immobile. 

VIII.6.3.5. Cinétique d'adsorption 

L'adsorption et la désorption dépendent du temps que prend le processus. Le taux 

d'adsorption/désorption est important pour la conception, l'évaluation et la régénération de 

l'adsorbant. 

La cinétique d’adsorption est définie par l’évolution de la quantité adsorbée en fonction du temps de 

contact adsorbant/adsorbat [Ho et McKay, 2000]. La vitesse d’adsorption d’un soluté à partir d’une 

solution dépend de nombreux facteurs, notamment la nature de l’adsorbant, l’adsorbat, ainsi que de 

la vitesse d’agitation du milieu [Guignard, 1992]. Azizian, 2004 ; Dzombak et al. 1986 ont 

montré que l’adsorption des adsorbats est relativement rapide sur un solide non poreux. L’équilibre 
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est atteint en quelques minutes. Cependant, l’adsorption sur un solide poreux est beaucoup plus 

lente [Gailliez-Degremont, 1996]. 

De nombreux modèles peuvent être appliqués pour analyser la cinétique d'adsorption. L'équation de 

pseudo-premier ordre appelée Lagergren [Yuh-Shan, 2004] est utilisée pour la sorption des solutés 

d'une solution liquide. Cette équation est: 

𝑑𝑞

𝑑𝑡
= 𝑘1(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡)                                                                                                                       (I.26)                               

IL’intégration de l'équation I.26 pour les conditions aux limites t = 0 à t = t et q = 0 à q = q donne 

𝑙𝑛
(𝑞𝑒−𝑞𝑡)

𝑞𝑒
= −𝑘1𝑡                                                                                                                      (I.27)                                                                             

Où k1 est la constante de vitesse de l'adsorption du premier ordre et q et qe sont les quantités de 

soluté adsorbé par gramme de sorbant à l’instant t et à l'équilibre, respectivement.  

Un autre modèle largement utilisé est le pseudo-deuxième ordre. La loi du taux d’adsorption pour 

ce système est exprimée par : 

 
𝑑𝑞

𝑑𝑡
= 𝑘2(𝑞𝑒 − 𝑞𝑡)2   

                                                                                                                  (I.28)                                   

L’intégration de l'équation (I.28) pour les conditions aux limites t = 0 à t = t et q = 0 à q = q donne 

la forme linéaire : 

𝑡

𝑞𝑡
=

1

𝑘2𝑞𝑒
2 +

1

𝑞𝑒
2 𝑡                                                                                                                      (I.29)                                

IOù k2 est la constante de vitesse de pseudo-deuxième ordre de sorption. En plus de ces modèles qui 

sont largement utilisés et basée sur la cinétique d’adsorption sur la surface de l’adsorbant, il existe 

d'autres modèles basés sur la diffusion cinétique interne [Ho et McKay, 2000]. 

Il existe également différents types de modèles cinétiques, par exemple, la cinétique de Langmuir, 

la cinétique de Freundlich, les modèles de pseudo-premier ordre modifié et de diffusion de 

Bangham, mais comme ils sont rarement utilisés, ils ne sont pas abordés ici. 
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VIII.6.4. Paramètres influençant la dégradation photocatalytique des polluants organiques 

dans le traitement des eaux usées 

Il a été démontré que le taux d'oxydation et l'efficacité du système photocatalytique ne dépendent 

pas seulement des propriétés et de charge du catalyseur (phase cristalline, surface spécifique et 

porosité) [Kozlova et Vorontsov, 2010], concentration initiale du composé cible [Doll et Frimmel, 

2004], l'intensité lumineuse [Bouanimba et al., 2011], mais aussi sur la concentration en 

O2[Muzyka et Fox 1991], le pH [Bouanimba et al., 2015 ; Laid et al., 2016] et la présence de la 

matière organique et inorganique dans la solution [Yang et al., 2010  ; Vamathevan et al., 2001 : 

Zhao et al., 2012].. 

VIII.6.4.1. Effet de la concentration de TiO2 

La concentration du catalyseur affecte la vitesse globale de la réaction de photocatalyse dans un 

régime catalytique hétérogène. En général, les vitesses d'oxydation photocatalytique augmentent 

avec l'augmentation de la concentration du catalyseur en raison d'une zone de contact plus élevée 

entre le catalyseur et les composés cibles.Les réactions photocatalytiques hétérogènes sont connus 

pour montrer une augmentation proportionnelle de la photodégradation avec la charge du 

catalyseur. De manière générale, dans toute application photocatalytique donnée, la concentration 

optimale du catalyseur doit être déterminée afin d’éviter un excès de catalyseur et d’assurer 

l’absorption totale des photonsefficaces.Ceci est dû au fait que l'on observe une diffusion et une 

réduction défavorables de la lumière dans la solution avec une charge de photocatalyseur en excès 

[Gaya et Abdullah, 2008]. 

De nombreuses études ont rapporté l'effet de la concentration de TiO2 sur l'efficacité du processus 

[Nomikos et al., 2014 ; Rammohan et Nadagouda, 2013]. La concentration optimale de TiO2 

varie, et dépend principalement de la géométrie du réacteur, des caractéristiques d'irradiation UV 

(puissance, longueur d'onde) et du type de substances organiques dégradées. 

VIII.6.4.2. Effet du pH de la solution 

La valeur du pH est un paramètre important de la photocatalyse qui affecte les états d'ionisation des 

composés organiques, les charges de surface et la taille d'agrégation du catalyseur ainsi que le taux 

de formation de 
•
OH et d'autres radicaux actifs dans la solution réactionnelle [Haroune et al., 



                                                            CHAPITRE I:   SYNTHESE BIBLIOGRAPHIQUE                                                

 
 

45 

2014 ; Schwegmann et al., 2013]. Pour certaines substances organiques faiblement acides, la 

diminution du pH entraîne une augmentation du taux d'oxydation photocatalytique en raison de 

l'augmentation de l'adsorption. Au contraire, pour certaines substances organiques alcalines, la 

vitesse de dégradation photocatalytique augmente à des pH plus élevés [Haroune et al., 2014]. Le 

point de charge nulle (PZC) de TiO2 est également considéré comme ayant un impact sur les 

performances d'oxydation photocatalytique. Le PZC de TiO2 se situe dans la plage de pH de 6,5 ± 

0,5 [Chong et al., 2010]. Au pH de PZC, l'interaction entre les particules de TiO2 et les 

contaminants organiques est négligeable en raison de l'absence de toute force électrostatique. 

Lorsque le pH < PZC, les nanoparticules de TiO2 présentent une charge positive et exercent une 

force d'attraction électrostatique sur les composés chargés négativement, ce qui peut intensifier 

l'adsorption sur la surface de TiO2 activée par les photons pour des réactions photocatalytiques 

ultérieures [Gogniat et al., 2006], à pH > PZC, les nanoparticules de TiO2 présentent une charge 

négative et repoussent les composés anioniques dans l'eau, et la dégradation photocatalytique 

diminue en conséquence. Les réactions suivantes montrent la charge de TiO2 en fonction de pH : 

TiOH2
+
 → TiOH + H

+
                                                pH < pHPZC=6,5                                         (I.30) 

TiOH → TiO
- 
+ H

+
                                                      pH > pHPZC=6,5                                        (I.31) 

La distribution des espèces chimiques en fonction du pH est présentée dans le tableau 1.5.  

Tableau 1.5 : Distribution des espèces chimiques en fonction du pH. 

pH Espèce chimique 

pH < 3 TiOH2
+ 

≥ 20% 

3 < pH < 10 TiOH ≥  80% 

pH > 10 TiO 
-
 ≥ 20% 

 

VIII.6.4.3. Effet de l’oxygène dissous 

L'oxygène dissous (OD) joue plusieurs rôles importants dans le processus photocatalytique. Il est 

considéré comme un piège à électrons hautement efficaces dans la photocatalyse pour former des 

radicaux superoxydes O2
•-
, réduisant ainsi la recombinaison de charge et favorisant les réactions 

avec les radicaux organiques cationiques [Youn et al., 2010]. L'absence de l’OD peut altérer la voie 

de la dégradation photocatalytique de certaines matières organiques. Il a été rapporté que 
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l'oxydation photocatalytique du 3,4-dichlorophénol se produisait avec un mécanisme réactionnel 

différent en absence de l'O2. En présence d'O2 [Axelsson et Dunne, 2001], on a observé l'addition 

de 
•
OH à la molécule de 3,4-dichlorophénol, tandis qu'une déchloration partielle du composé 

organique a été observée en raison du transfert d'électrons du site Ti
3 +

 vers le cycle aromatique en 

l'absence d'O2. 

VIII.6.4.4. Effet des agents oxydants (accepteur d’électron) 

Dans l'application de la photocatalyse en présence de TiO2, la recombinaison électron-trou est 

l'étape majeure limitant le processus et conduite à une perte d'énergie. En absence des accepteurs 

d'électrons appropriés, l'étape de recombinaison est prédominante et limite la réaction 

photocatalytique. La présence d’un oxydant (accepteurs d'électrons) dans la solution peut accélérer 

la vitesse de dégradation photocatalytique en (1) empêchant la recombinaison d’électron-trou (2) en 

augmentant la concentration des espèces réactives de l'oxygène et le taux d'oxydation du composé 

intermédiaire [Muruganandham et Swaminathan, 2006 ; Singh et al., 2007 ; Ahmed et al., 

2011]. Généralement, l'oxygène dissous dans la solution est utilisé comme accepteur d'électrons et 

favorise la réaction photocatalytique. Outre l'oxygène, d'autres oxydants tels que H2O2, K2S2O8 

KBrO3 peuvent également agir comme accepteurs d'électrons. Les effets de ces accepteurs 

d'électrons sur la dégradation photocatalytique des colorants ont été étudiés par plusieurs chercheurs 

[Eskandarloo et al., 2014 ; Yu et al., 2010]. Tous les résultats indiquent une vitesse de dégradation 

photocatalytique plus élevée lorsque des accepteurs d'électrons supplémentaires ont été introduits. 

So et al., 2002 ont rapporté que l'ajout d'une petite quantité de H2O2 peut améliorer l'efficacité de la 

dégradation photocatalytique des colorants azoïques, des effets similaires ont également été 

observés dans la dégradation photocatalytique d'autres contaminants tels que le monochlorbenzène 

[Tseng et al., 2012] et le triclosan [Jimmy et al., 2006].Le peroxyde d'hydrogène est considéré 

comme un meilleur accepteur d'électrons que l'oxygène (équation [I.32]) à des concentrations 

optimales. 

H2O2 + éCB → 
•
OH + OH

-       
           

                                                                                                                                             
(I.32) 

Cependant, l'excès de peroxyde d'hydrogène peut réagir avec les radicaux hydroxyles générés 

(équations [I.33] ~ [I.34]) et retarder la dégradation photocatalytique. En outre, des fortes 

concentrations de peroxyde d'hydrogène peuvent absorber la lumière UV disponible pour 

l'excitation du TiO2etpar conséquence diminue l’efficacité du système en jouant donc  ici  le rôle  



                                                            CHAPITRE I:   SYNTHESE BIBLIOGRAPHIQUE                                                

 
 

47 

d’un obstacle de la lumière incidente et d’un piégeur des radicaux libres formés [Muruganandham 

et Swaminathan, 2006 ; Chu et Wong, 2004]. 

H2O2 + 
•
OH→ H2O + HO2

•                                                                                                                                                                 
(I.33) 

HO2
•
 + 

•
OH → H2O + O2                                                                                                                                                                      (I.34) 

VIII.6.4.5. Effet du contenu de dopant sur l'activité photocatalytique des photocatalyseurs 

La photocatalyse hétérogène impliquant du dioxyde de titane (TiO2) semble être la techique la plus 

prometteuse pour la dégradation des colorants organiques. Cependant, l'un des problèmes majeurs 

dans l'utilisation du TiO2 en tant que catalyseur est son faible rendement photo-quantique qui est dû 

à la recombinaison rapide des électrons et des trous photogénérés. De plus, le TiO2 est inactif sous 

la lumière visible en raison de sa large bande interdite (3,03 eV pour le rutile et 3,18 eV pour la 

forme anatase). Cela provoque un faible rendement à exploiter le rayonnement solaire comme 

source d’irradiation dans le processus photocatalytique. Malheureusement, seules 5% de la lumière 

solaire naturelle irradiée totale ont suffisamment d'énergie pour provoquer une photosensibilisation 

efficace [Wilke  et Breuer, 1999  ; Gaya et abdullah, 2008]. Diverses techniques ont été 

employéespour que le TiO2 absorbe également les photons de faible énergie. Des dopants, tels que 

des métaux de transition, ont été ajoutés au TiO2 pour améliorer sa réponse et également réduire la 

recombinaison des électrons photogénérés et des trous photogénérés [Tang and Chen. 2004 ; 

Rajeshwar et al., 2008]. L'objectif principal du dopage est d'induire un décalage bathochromique, 

c'est-à-dire une diminution de la bande interdite ou l'introduction d'états intra-bande interdite, ce qui 

entraîne plus d’absorption dela lumière visible. L'utilisation de métaux de transition appropriées 

comme dopants améliore les performances du TiO2 [Choi et al., 2007 ; Zaleska, 2008]. Le TiO2 a 

été dopé avec de nombreux métaux de transition [Hong et al., 2005 ; Grätzel et Russell, 1990 ; 

Chong et al., 2010 ; Kansal et al., 2007 ; Joshi et al., 2009 ;  Xin et al., 2007 ; Li et al., 2009]. 

Grätzel et al.[Grätzel et Russell, 1990] ont étudié l'effet de dopage du TiO2 avec des métaux de 

transition tels que Fe, V et Mo par résonance paramagnétique électronique. Choi et al. [Choi et al., 

1994] ont mené une étude systématique de la photoréactivité du TiO2 dopé avec 21 ions métalliques 

différents. Des dopants tels que Fe (III), Mo (V), Ru (III), Os (III), Re (V) et V (V) ont 

sensiblement amélioré la réactivité photochimique du TiO2 pour l'oxydation de CHCl3 et la 

réduction de CC14. L'amélioration du taux de photoréduction en dopant un semi-conducteur avec 

des ions métalliques peut produire un photocatalyseur avec un rapport de taux de piégeage amélioré 
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sur la recombinaison. Cependant, lorsque des ions métalliques ou des oxydes sont incorporés au 

TiO2 par dopage, les niveaux d'énergie des impuretés formés dans la bande interdite du TiO2 

peuvent également entraîner une augmentation du taux de recombinaison entre électrons 

photogénérés et trous. Les réactions photocatalytiques ne peuvent se produire que si l'électron et le 

trou piégés sont transférés à la surface du photocatalyseur. Cela signifie que les ions métalliques 

doivent être dopés près de la surface du photocatalyseur pour permettre un transfert de charge 

efficace. Dans le cas d'un dopage à haute concentration, les ions métalliques peuvent se comporter 

comme des centres de recombinaison. Joshi et al. [Joshi et al. 2009] ont synthétisé et évalué 

l'activité photocatalytique de l'oxyde de titane mésoporeux dopé au N par la dégradation du methyl 

orange (MO) comme molécule modéle, ils ont obsérvé que la photodégradation par l'oxyde de titane 

mésoporeux dopé au N était remarquablement supérieure à celle obtenue avec le photocatalyseur 

Degussa P25. Xin et al.[Xin et al., 2007] ont rapporté une activité photocatalytique accrue de TiO2 

contenant une faible concentration en Fe
3+

 (Fe/Ti ≤ 0,03 mol) et une activité photocatalytique 

réduite à des concentrations plus élevées. El-Bahy et al. [El-Bahy et al., 2009] ont synthétisé des 

nanoparticules de TiO2 dopées avec des ions lanthanides (La
3+

, Nd
3+

, Sm
3+

, Eu
3+

, Gd
3+

 et Yb
3+

) par 

une méthode sol-gel. Le TiO2 dopé au Gd
3+

 avait la bande interdite la plus basse, la plus petite taille 

de particule et la surface et le volume de pores les plus élevés des échantillons. Les ions lanthanides 

dopants renforçaient dans une certaine mesure l'activité photocatalytique du TiO2 par rapport au 

TiO2 pur et le TiO2 dopé au Gd
3+

 était le photocatalyseur le plus efficace. Li et al. [Li et al., 2009] 

ont préparé des nano-tiges de TiO2 dopées au fer zéro valent. Ils ont trouvé que la photoactivité des 

nano-tiges de TiO2 dopé au Fe était beaucoup plus élevée que celle de Degussa P-25 sous 

irradiation à la lumière UV. Khan et O-Bong. [Khan et O-Bong., 2009] ont synthétisé des 

nanotubes de TiO2 de manière hydrothermale et les ont dopés avec du ruthénium en utilisant une 

méthode d'échange d'ions. Le photocatalyseur résultant était actif sous la lumière visible et 

présentait une activité photocatalytique supérieure (> 80%) pour la dégradation du bleu de 

méthylène par rapport aux nanotubes non dopés. La méthode de chargement, la taille des particules 

de ruthénium et le schéma de dispersion des métaux à la surface des nanotubes ont eu une grande 

influence sur leurs performances photocatalytiques. Prasad et al. [Prasad et al., 2009] ont étudié 

des nanotubes de TiO2 modifiés comme décontaminants en poudre pour la moutarde au soufre, 

agent de guerre chimique mortel. Les réactions de décontamination ont été effectuées à température 

ambiante. L'hydrolyse de la moutarde au soufre a été accélérée sur des nanotubes de TiO2 dopés à 

l'Ag
+
 par rapport aux nanotubes de TiO2 dopés à Cu

2+
, Ni

2+
, Co

2+
, Mn

2+
 et Ru

2+
. Il a été observé que 
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le thiodiglycol et le 1,4-oxathiane étaient les principaux produits formés, à l’exception des 

nanotubes de TiO2 dopés au Ru
3+

, qui formaient un sulfoxyde de moutarde au soufre. 

La dégradation des colorants est généralement plus rapide dans les systèmes mixtes que dans les 

systèmes simples, car l'oxydation des colorants consomme rapidement et efficacement des trous 

photoexcités, atténuant ainsi la recombinaison électron-trou [Selvam et al., 2007]. 

VIII.6.4.6. Taille, superficie et structure du photocatalyseur 

La morphologie de surface, comme la taille des particules et la taille des agglomérats, est un facteur 

important à considérer dans le processus de dégradation photocatalytique, car il existe une relation 

directe entre les composés organiques et la couverture superficielle du photocatalyseur [Kormann 

et al., 1988]. Le nombre de photons atteignant le photocatalyseur contrôle la vitesse de réaction ce 

qui signifie que la réaction ne se produit que dans la phase absorbée du photocatalyseur [Zhu et al., 

2006]. Un certain nombre de formes différentes de TiO2 ont été synthétisées pour atteindre les 

caractéristiques souhaitées du photocatalyseur [Nakata et Fujishima, 2012].  

La morphologie de la surface du TiO2 est un facteur crucial dans son utilisation comme 

photocatalyseur, car tous les évènements chimiques ont lieu à la surface, son agrandissement a été 

tenté, généralement en utilisant de très fines particules, soit en suspension dans des solvants, soit en 

film poreux. Les matériaux nanostructurés dont la taille des grains et des cristallites est inférieure à 

20 nm présentent un grand intérêt pour la recherche, principalement en raison du fait que leurs 

propriétés physiques peuvent être nettement différentes de celles des particules de tailles 

supérieures. Cela a également ouvert des voies pour leurs applications en tant que photocatalyseur 

dans de nombreux domaines [Ameen et al., 2012]. 

VIII.6.4.7. Effet de la nature et la concentration initiale de substrat 

Les molécules organiques qui peuvent adhérer efficacement à la surface du photocatalyseur seront 

plus sensibles à l'oxydation directe [Abu Tariq et al., 2007]. Ainsi, la dégradation photocatalytique 

des aromatiques dépend du groupe substituant. Il a été rapporté que le nitrophénol est un substrat 

adsorbant beaucoup plus résistant que le phénol et se dégrade donc plus rapidement [Bhatkhande 

et al., 2004]. Dans la dégradation des chloroaromatiques, Hügül et al. [Hügül et al., 2002] ont 

souligné que le phénol monchloré se dégrade plus rapidement que les éléments dichlorés ou 

trichlorés. En général, les molécules avec un groupe attracteur d'électrons, telles que le nitrobenzène 
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et l'acide benzoïque, se sont adsorbées de manière significative dans l'obscurité par rapport à celles 

avec des groupes donneurs d'électrons [Palmisano et al., 2007]. 

La concentration initiale du composé organique aussi influence l'efficacité de la dégradation du 

photocatalyseur. La probabilité de formation des radicaux 
•
OH sur la surface du catalyseur et les 

radicaux OH réagissant avec les molécules de colorants déterminent le taux de dégradation. À 

mesure que les concentrations initiales de colorants augmentent, davantage de molécules de 

colorant sont disponibles pour l'excitation et le transfert d'énergie [Avasarala et al., 2010]. Cette 

dépendance est peut-être liée à la formation de plusieurs monocouches de colorant adsorbé sur la 

surface de TiO2, ce qui est favorisé à des concentrations élevées de colorant. Jusqu'à ce que le 

niveau critique soit atteint, la surface n'est pas complètement recouverte, ce qui entraîne des taux de 

réaction constants [Kiriakidou et al., 1999]. 

D'autre part, la diminution de l'efficacité de la dégradation avec l'augmentation de la concentration 

de colorants se produit pour plusieurs raisons. Lorsque les concentrations initiales du colorant 

augmentent de plus en plus, les molécules de colorants sont adsorbées sur la surface du catalyseur et 

une quantité importante d'UV est absorbée par les molécules de colorant plutôt que par les 

particules de TiO2. Par conséquent, la pénétration de la lumière à la surface du catalyseur diminue. 

La production de radicaux hydroxyles diminue puisque les sites actifs étaient occupés par des 

colorants [Daneshvar et al., 2004 ; Grzechulska et Morawski, 2002 ; Kiriakidou et al 1999 ; 

Saquib et Muneer 2003 ; Augugliaro et al., 2002]. Le colorant adsorbé sur le photocatalyseur 

inhibe également la réaction des molécules adsorbées avec les trous positifs photo-induits ou les 

radicaux hydroxyles, puisqu'il n'y a pas de contact direct du semi-conducteur avec le substrat 

[Daneshvar et al., 2004 ; Kiriakidou et al., 1999 ; Poulios et Aetopoulou, 1999]. La forte 

concentration de colorant bloque également la diffusion de lumière UV dans le milieu [Saggioro et 

al., 2011 ; Segne et al., 2011 : Liu et al., 2006]. Cela réduit la longueur du trajet des photons 

entrant dans la solution [Saggioro et al., 2011 : Davis et al., 1994]. De nouveau, lorsque la 

concentration initiale du colorant augmente, l'exigence de surface du catalyseur nécessaire pour la 

dégradation augmente également. Puisque le temps d'illumination et la quantité de catalyseur sont 

constants, le radical 
•
OH (oxydant primaire) formé à la surface de TiO2 est également constant. 

Ainsi, le nombre relatif de radicaux libres attaquant les molécules de colorants diminue avec 

l'augmentation de la quantité de colorant [Mengyue et al., 1995]. 
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VIII.6.4.8. Effet du flux photonique 

L'intensité lumineuse est un autre paramètre clé de la photocatalyse au TiO2. Une relation de loi de 

puissance (équation I.35) entre la constante de vitesse de réaction photocatalytique (k) et l'intensité 

lumineuse (I) a été observée dans un certain nombre d'études expérimentales [Al-Sayyed et al., 

1991 ; Ollis et al., 1991 ; Bouanimba et al., 2011 ; Obee et Brown, 1995 ; Ohko et al., 1997]. 

L'exposant (α) varie de un à zéro à mesure que l'intensité lumineuse augmente. 

𝐾 α 𝐼α
                                                                                                                                              (I.35) 

L'effet de l'intensité de la lumière sur la cinétique du processus de dégradation photocatalytique dû à 

la compétition entre la génération électron-trou et la recombinaison électron-trou a été résumé par 

Ollis et al., [1991] comme suit: 

 À faible intensité lumineuse, la formation de paire électron-trou positif domine et la vitesse 

de réaction photocatatytique apparente est proportionnelle à l'intensité lumineuse; 

 Aux intensités lumineuses intermédiaires, la génération de paire électron-trou positif est en 

compétition avec la recombinaison de paire électron-trou et la vitesse de réaction 

photocatalytique est linéaire à la racine carrée de l'intensité lumineuse; 

 À des intensités lumineuses élevées, l’absorption du photocatalyseur devient un facteur 

limitant, par conséquent, l'intensité lumineuse accrue n'améliore pas la vitesse de réaction 

photocatalytique. 

L’utilisation optimale de la puissance incidente correspond donc à la région où la vitesse de 

dégradation et proportionnelle à l’intensité lumineuse [Zouaghi, 2006]. 

La nature de la lumière n'affecte pas la voie de réaction. En d'autres termes, le mécanisme de 

sensibilisation à la bande interdite n'a pas d'importance dans la dégradation photocatalytique [Gaya 

et Abdullah, 2008]. 

VIII.6.4.9. Effet de la température 

La photocatalyse n'est pas grandement affectée par des différences mineures de température [Fox et 

Dulay, 1993]. Ceci est dû au fait que la réaction est amorcée par adsorption et activation des 

photons [Martins et al., 2009], ce qui peut être réalisé à température ambiante. De plus, comme 
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l'eau possède naturellement une grande capacité calorifique, le chauffage peut être considéré comme 

non économique [Herrmann, 2005]. 

Néanmoins, des études ont corrélé l'activité photocatalytique avec la température [Chong et al., 

2010]. Une température de fonctionnement comprise entre 20 et 80 °C est considérée comme 

optimale car elle correspond directement à l'énergie d'activation apparente [Malato et al., 2009], 

Martins et al., 2009]. Cependant, un refroidissement est recommandé pour une température 

supérieure à 80 °C, afin d'éviter une diminution de la vitesse, car l'adsorption des composés devient 

défavorable et tend à être l'étape limitant de la vitesse [Gogate et al., 2004]. 

En conclusion la température n’affecte que très peu la cinétique de dégradation ce qui permet de 

travailler à température ambiante, d’où des économies d’énergie considérables.  

VIII.6.4.10. Effet de la présence des ions inorganiques. 

Il a été observé que les performances photocatalytiques changent lorsque les polluants cibles sont 

présents dans l'eau de surface au lieu de l'eau ultra pure, dans les mêmes conditions opératoires, en 

raison de la présence de composés en solution [Chong et al., 2010]. En particulier, les ions 

inorganiques sont couramment présents dans l'eau et les eaux usées, affectant négativement la 

réactivité du TiO2 en interférant avec les réactions chimiques et physiques. Plusieurs travaux de 

recherche ont déjà été publiés sur le sujet, entre autres [Abdullah et al., 1990 : Chen et al., 1997, 

Guillard et al., 2005], montrant que les ions inorganiques peuvent diminuer la réactivité du TiO2 en 

interférant potentiellement avec trois mécanismes de processus: l'absorption des photons, 

l'adsorption sur la surface de semi-conducteur et compétition avec la dégradation photocatalytique. 

Dans le passé, l'effet néfaste des ions inorganiques a été observé en référence à la dégradation des 

polluants modèles. Jassby et al. ont rapporté une diminution de la production des radicaux 

hydroxyles en présence des chlorures. Dans le détail, une diminution de 15% de production des 

radicaux hydroxyles a été détectée lorsque 0,2 M de chlorure a été ajouté dans une suspension de 40 

mg L
-1

 de TiO2 P25 [Jassby et al., 2012]. 

Il a été rapporté que l'ion nitrate inhibait l'activité photocatalytique par sa compétition avec le 

catalyseur pour l’absorption des UV plutôt qu'en occupant des sites actifs en surface. Il ne forme pas 

des complexes forts avec les surfaces d'oxydes métalliques [Burns et al., 1999], l'adsorption en 

surface et le piégeage des espèces réactives sont de loin les phénomènes les plus importants 
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impliqués dans la réduction de la réactivité du TiO2 par les ions inorganiques. D'une part, les ions 

inorganiques entrent en compétition pour des sites actifs sur la surface du TiO2, ayant deux effets 

néfastes: (i) inhibition de l’adsorption des polluants par compétition d’adsorption avec ces ions sur 

la surface de catalyseur ce qui réduit la vitesse de dégradation photocatalytique, (ii) réduction de la 

quantité d'ions hydroxydes liés à la surface de TiO2, qui sont les précurseurs des espèces 

radicalaires. D'autre part, la dégradation photocatalytique est inhibée lorsque les espèces réactives 

sont directement piégées par des ions. Cependant, le degré d'inhibition des espèces réactives est lié à 

la réactivité spécifique de chaque anion avec les espèces réactives [Chong et al., 2010]. 

Quant à l'adsorption sur la surface de TiO2, la compétition pour les sites actifs entre les ions 

inorganiques et autres composés a été décrite dans le passé en appliquant le modèle de Langmuir 

[Chen et al. 1997]. En outre, l'influence des ions inorganiques adsorbés dans la détermination d'un 

changement dans les propriétés électrostatiques de la surface de TiO2 doit être considérée [Malato 

et al., 2009]. 

En ce qui concerne l'effet piégeur des espèces réactives, la présence d'ions inorganiques peut être 

modélisée en introduisant les réactions entre les espèces réactives et les ions inorganiques dans les 

relations décrivant le taux de consommation des espèces réactives. Par conséquent, l'effet néfaste est 

plus pertinent lorsque les  concentrations des ions inorganiques sont les plus grandes et en fonction 

des constantes de vitesse entre les ions inorganiques et les espèces réactives simples. 

Certainesconstantes de réaction pour le radical hydroxyle sont rapportées dans le tableau 1.6 

[Guillard et al., 2005]. Il devrait également tenir compte de la production d'autres espèces 

radicalaires à partir de la réaction entre les ions inorganiques et les espèces réactives, généralement 

caractérisée par un potentiel d'oxydation inférieur. A titre d'exemple, le potentiel d'oxydation du 

radical carbonate, généré par la réaction des ions carbonate et bicarbonate avec le radical hydroxyle, 

est de 1,85 V [Lair et al., 2008]. 
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Tableau 1.6 : Constantes de vitesse de second ordre pour plusieurs ions inorganiques avec un 

radical hydroxyle. [Guillard et al. 2005]. 

Ion inorganique Constante de vitesse (L mol
-1

 s) 

Bicarbonate 8,5×10
6
 

Carbonate 3,9×10
8
 

Chlorure 4,3×10
9
 

Nitrate 1,4×10
8
 

Phosphate <10
6
 

Sulfate 1×10
10

 

 

Dans le cas des cations inorganiques. La présence des ions métalliques augmente ou diminue la 

vitesse de réaction photocatalytique en fonction du mécanisme de la réaction. A ce jour, les effets 

des cations inorganiques (Na
+
, K

+
, Ca

2+
, Cu

2+
, Mn

2+
, Mg

2+
, Ni

2+
, Fe

2+
, Zn

2+
 et Al

3+
) sur le traitement 

photocatalytique de l'eau ont été étudiés par plusieurs chercheurs [Habibi et al., 2005 ; Özkan et 

al., 2004 ; Rincon et Pulgarin, 2004 ; Schmelling et al., 1997 ; Wong et Chu, 2003]. 

La présence de divers cations est courante dans les effluents industriels. Ils peuvent avoir un effet 

positif ou négatif sur le taux de dégradation photocatalytique. Divers chercheurs ont rapporté des 

résultats contradictoires. Par conséquent, une étude systématique est nécessaire pour définir les 

effets des différents cations. Wei et al.[Wei et al., 1990] ont étudié l'effet des ions de métaux de 

transition tel que Fe
3+

 et Cu
2+

 sur la dégradation photocatalytique du phénol. Ils ont constaté que 

l'élimination du phénol augmentait rapidement avec l'augmentation progressive de la concentration 

de l'ion ferrique. Il a atteint une valeur maximale dans le voisinage de 4,8 mmol L
-1

. Cependant, des 

ions ferriques excessifs ont réduit l'effet catalytique. La dégradation de phénol a diminué de 26 % à 

15% avec l'ajout de 20 mmol L
-1

 d'ions cuivriques. Sclafani et al.[Sclafani et al., 1991] ont étudié 

l'effet de Fe
3+

, Fe
2+

 et Ag
+
 sur la dégradation photocatalytique du phénol dans une dispersion 

aqueuse de TiO2 polycristallin. Ils ont observé que la photoactivité maximale de TiO2 (anatase) était 

obtenue en présence d'oxygène et de [Fe
3+

] = 5×10
-4

 mol L
-1

. L’effet de Fe
2+

 était similaire et la 

photoactivité de l’anatase était influencée de manière bénéfique en présence d’oxygène et une 

concentration de Ag
+
 = 5×10

-4 
mol L

-1
. 
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De plus, certains cations métalliques, tels que Fe
3+

 et Cu
2+

, ont une influence différente sur 

l'efficacité globale du procédé, selon le type et la concentration du métal [Chong et al., 2010]. 

L'effet de ces ions est essentiellement lié à leur réaction directe avec des charges séparées.Les ions 

métalliques peuvent augmenter la dégradation photocatalytique en raison dela capacité des ions 

métalliques à piéger les électrons ou les trous par des réactions d'oxydation et de réduction, 

sinon,l'effet est négatif si les ions métallique s’adsorbe ou piége les  radicaux générés[Carp et al., 

2004]. 

Enfin, dans le cas de la suspension de TiO2, la présence d'ions inorganiques peut déterminer la 

modification de l'état d'agrégation des nanoparticules, entraînant une modification de la réactivité 

du TiO2[Jassby et al., 2012]. 

VIII.6.5. Dégradation des colorants par les POA 

La dégradation photocatalytique a émergé comme un potentiel puissant et méthode polyvalente 

pour traiter le problème des eaux usées contenant différents colorants. Un certain nombre de 

groupes de recherche ont traité la décomposition photocatalytique de cette classe de contaminants 

en présence d'UV-A ou de lumière visible avec des résultats très encourageants [Bendjabeur et al., 

2017 ; Laid et al., 2016 ; Bouanimba et al., 2015 ; Bouanimba et al., 2011 ; Vinodgopal et al., 

1996 ; Davis et al., 1994]. Dans le but d'élucider les applications potentielles de procédés 

photocatalytiques avantageux, les aspects cinétiques et mécanistiques de la dégradation des 

colorants ont été étudiés et rapportés dans la littérature [Galindo et al., 2002; Bauer et al., 2001; 

Houas et al., 2001]. 

Gomathi Devi et Krishnaiah, 1999 ont étudié la dégradation photocatalytique de deux colorants 

azoïques (p-aminoazobenzène et p-hydroxy-zo-benzène) en utilisant du TiO2 traités thermiquement 

comme photocatalyseur. La forme anatase (TiO2 recuit à 600 °C- 650 °C) s'est révélée être un 

catalyseur efficace comparé à la forme de rutile (recuite à plus de 700 °C) et également à 

l'échantillon de Degussa P-25 pour la dégradation de ces colorants. Liu et Zhao, 2000 ont examiné 

la dégradation photocatalytique directe du colorant polluant la sulfo-rhodamine B (SRB) dans des 

suspensions aqueuses de TiO2 et comparé aux processus de photosensibilisation. L'étendue de la 

minéralisation de la dégradation du SRB, la formation d'intermédiaires et de produits finaux ont été 

suivis pour évaluer les voies de dégradation causées par la photocatalyse directe. Sivakumar et 

Shanthi, 2001 ont rapporté la décoloration des colorants textiles réactifs à savoir procion orange 
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brillant M-2R (PBO), procion brillant magenta M - B (PBM), et Procion jaune brillant M-4G (PBY) 

en utilisant TiO2 comme catalyseur sous la lumière du soleil simulée. Chakrabarti et Dutta, 2004 

ont exploré le potentiel d'un semi-conducteur, comme catalyseur efficace pour la photodégradation 

de deux colorants modèles: Bleu de méthylène et l’Eosine Y. L'effet de paramètres comme la 

concentration de catalyseur, la concentration initiale de colorant, le débit d'air, l'intensité 

d'irradiation UV et le pH ont été étudiés. Bouras et al., 2004 ont démontré l’efficacité de la 

photodégradation du bleu basique par des films de dioxyde nanocristallin. Ces films transparents 

ont été déposés sur des lames de verre en utilisant une procédure sol-gel réalisée en présence de 

tensioactifs, le triton X-100. Les films ont été calcinés à 550 °C pour assurer la destruction de tous 

les résidus organiques. Ces films se sont révélés très efficaces pour la photodégradation du colorant 

bleu basique, dans des solutions aqueuses. Konstantinou et Albanis, 2004 ont étudié la 

dégradation photocatalytique de colorants azoïques contenant différentes fonctionnalités en utilisant 

du TiO2 comme photocatalyseur dans une solution aqueuse et sous irradiation solaire et UV. Ils ont 

observé que le mécanisme de photodégradation dépend de la source d'irradiation utilisée.L’analyse 

cinétique indique que les vitesses de photodégradation des colorants azoïques peuvent généralement 

être approchées sous la forme d'une cinétique de pseudo-premier ordre pour les deux mécanismes 

de dégradation, selon le modèle de Langmuir–Hinshelwood. La dégradation des colorants a été 

trouvée dépendante de plusieurs paramètres tels que le pH, la concentration en catalyseur, la 

concentration du substrat et de la présence d'accepteurs d'électrons tels que le peroxyde d'hydrogène 

et le persulfate d'ammonium et l'oxygène moléculaire, en plus de la présence d'autres substances 

telles que des ions inorganiques, des acides humiques et des solvants. Daneshvar et al., 2004 ont 

rapporté que ZnO semble être une alternative appropriée au TiO2 puisque son mécanisme de 

photodégradation s'est avéré être similaire à celle de TiO2 pour l'acide rouge 14. Ils ont trouvé que 

l'efficacité de la photodégradation était faible lorsque la photolyse était réalisée en l'absence de 

ZnO, et était également négligeable en l'absence de lumière ultraviolette (adsorption seule). Ils ont 

aussi examiné l’effet de certains paramètres tels que le pH, la quantité de photocatalyseur, la 

concentration en peroxyde d'hydrogène et en éthanol. Ils ont remarqué que l'addition d'une quantité 

appropriée de peroxyde d'hydrogène a amélioré la décoloration, tandis que l'excès de peroxyde 

d'hydrogène pouvait  empêcher la formation de radicaux hydroxyles (
•
OH). L’ajout de piège aux 

radicaux 
•
OH comme l’éthanol inhibait la photodégradation du colorant, indiquant que les radicaux 

hydroxyles jouent un rôle important dans la photodégradation du colorant. Cela ne devrait pas 

compromettre l'oxydation directe causée par les trous positifs. Comparelli et al., 2005 ont 
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immobilisé la poudre de ZnO sur un support transparent et comparé en tant que photocatalyseur 

pour la dégradation induite par les rayons UV de deux colorants azoïques : le rouge de méthyle et le 

methyl orange, dans l'eau.Les effets du pH, de l'état de surface du catalyseur et de la structure 

chimique du colorant sur l'évolution de la photocatalyse sont discutés. Des voies de dégradation 

raisonnables pour les deux molécules cibles sont proposées sur la base de l'identification structurelle 

de plusieurs sous-produits. Les résultats démontrent que les nanocristaux de ZnO couvert par un 

agent tensioactif (surfactant-capped) présentent des performances plus polyvalentes que celles des 

photocatalyseurs à base de ZnO classiques, car le revêtement organique de surface rend l'oxyde 

résistant à la photocorrosion et aux variations de pH. Les nanocristaux protégés de ZnO en surface 

peuvent être considérés comme une alternative intéressante aux photocatalyseurs au TiO2 standard. 

Hasnat et al., 2005 ont examiné la dégradation photocatalytique du bleu de méthylène, un colorant 

cationique, et du rouge de procion, un colorant anionique dans des suspensions de TiO2 sous 

lumière visible (λ= 400–580 nm). Ils ont trouvé que l'adsorption est une condition préalable à la 

photodégradation assistée par TiO2 et la cinétique de la dégradation a été discutée en termes de 

modèle de Langmuir–Hinshelwood. Comme la plupart des semi-conducteurs, la nature 

photocatalytique du TiO2 a été trouvée dépendante du pH en raison de sa nature amphotère. Il a été 

constaté que les pH ≈ 9,5 et pH ≈ 3,22 étaient appropriés pour le bleu de méthylène et le rouge de 

Procion, respectivement. La voie de dégradation du rouge Procion s'est avérée un peu différente de 

celle du bleu de méthylène. Kaur et Singh., 2007 ont rapporté l'accélération de la dégradation 

sonophotocatalytique du colorant réactive rouge (RR) 198 sous lumière visible en utilisant du TiO2 

activé par ultrasons. L'effet de la sonolyse, de la photocatalyse et de la sonophotocatalyse à la 

lumière visible a été examiné pour étudier l'influence sur les vitesses de dégradation en faisant 

varier la concentration initiale en substrat, le pH et la charge du catalyseur afin de déterminer l'effet 

synergique sur les techniques de dégradation. L'activation ultrasonique à 47 kHz contribue à la 

cavitation qui conduit à la séparation de H2O2 produit à la fois par la photocatalyse et la sonolyse. 

Jing et al., 2015 ont développé un nouveau photocatalyseur magnétique prometteur, ils ont 

synthétisé des nanotubes de CuFe2O4 (t-CuFe2O4) tétragonaux homogènes par la technique 

d'électrofilage suivi d'un traitement thermique.  Le spectre d’adsorption UV–visible, l’isotherme de 

désorption d’adsorption de N2 et la boucle d’hystérésis magnétique indiquent que ces nanotubes de 

t-CuFe2O4 présentent une distribution uniforme des composants, une réponse lumineuse forte dans 

la plage de 200 nm à 800 nm, une surface spécifique importante de 12,8 m
2
 g-1 et une porosité de 
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15,5 nm et une magnétisation suffisante d'environ 18 emu g
-1

. En raison de l'effet synergique de la 

forte réponse à la lumière, de la structure tubulaire polyporeuse stable et du composant uniforme du 

photocatalyseur de nanotubes t-CuFe2O4, il présente une efficacité catalytique et une endurance 

remarquables dans la photodécomposition de la fuchsine acide en solution aqueuse. De plus, les 

poudres de t-CuFe2O4 utilisées dans la solution résiduelle pourraient être efficacement recyclées à 

l'aide d'un champ magnétique externe, ce qui pourrait grandement favoriser leurs applications 

potentielles dans l'élimination des polluants organiques et la purification des eaux usées. Par 

conséquent, les nanotubes de t-CuFe2O4 présentent une activité catalytique et une durabilité 

excellentes pour la photodécomposition de la fuchsine acide en solution aqueuse sous une source de 

lumière solaire simulée. En outre, ces nanotubes de CuFe2O4 pourraient servir de photocatalyseurs 

respectueux de l'environnement et recyclables, car ils peuvent être efficacement séparés de la 

solution résiduelle. Enfin, un mécanisme est présenté pour la performance photocatalytique 

significative des nanotubes poreux de CuFe2O4. 

Wang et al., 2014 ont synthétisé des photocatalyseurs hybrides g-C3N4/Ag3VO4 par ancrage de 

Ag3VO4 à la surface de g-C3N4. Le microscope électronique à transmission, la diffraction des 

rayons X, la spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier et la spectroscopie photoélectronique 

aux rayons X ont montré que les nanoparticules d’Ag3VO4ont été bien réparties à la surface du g-

C3N4 et des hétérojonctions g-C3N4/Ag3VO4 étaient formées. Comparés aux g-C3N4 et Ag3VO4 

purs, les matériaux hybrides g-C3N4/Ag3VO4 ont montré une activité photocatalytique beaucoup 

plus élevée pour la dégradation de la fuchsine basique (20 mg L
-1

, 50 mL) sous irradiation à la 

lumière visible. Le photocatalyseur à 40% en poids de g-C3N4/Ag3VO4 présentait une constante de 

vitesse d'élimination optimale de 0,92 h
-1

, soit 11,5 et 6,6 fois supérieure à celle des g-C3N4 et 

Ag3VO4 purs, respectivement. Les calculs de la théorie de la densité fonctionnelleont indiqué que la 

conduction complémentaire et l’hybridation bord-bande de valence entre g-C3N4 et Ag3VO4 

pourrait apparemment augmenter l'efficacité de la séparation des paires électrons-trous de 

composites g-C3N4/Ag3VO4, qui a été confirmée par les spectres de photoluminescence. En outre, il 

a été constaté que h
+
 et O2

•−1
 générés au cours du processus photocatalytique jouaient un rôle clé 

dans la dégradation de la fuchsine basique. 

Li  et al., 1999 ont étudié la dégradation photocatalytique de deux colorants cationiques 

triarylméthane, le cristal violet (CV) et la fuchsine basique (FB), dans des suspensions aqueuses de 

TiO2 sous irradiation par la lumière visible. Les techniques de 1HNMR, UV-Vis et EPR ont été 
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utilisées pour identifier les photo-produits et les intermédiaires photodécomposés et pour démontrer 

le mécanisme photocatalytique du colorant à la surface du semi-conducteur. Ils ont trouvé que la 

dégradation subit un processus primaire compétitif entre déméthylation et décomposition de toute la 

structure conjuguée. La comparaison des cinétiques de dégradation des deux colorants montre que 

la fuchsine basique se dégrade mieux que le cristal violet par dégradation photocatalytique sous 

lumière visible dans les mêmes conditions opératoires.    

Dong et al., 2012 ont évalué de manière approfondie et détaillée à l'aide de divers colorants 

cationiques (le bleu de méthylène, la safranine O, le cristal violet, le vert brillant, la fuchsine 

basique et la rhodamine-6G), colorants anioniques (la fuchsine acide, l’orange II, le rouge brillant 

réactif X3B et le rouge acide 1) et la microcystine-LR l’efficacité de dégradation photocatalytique 

par des nanocomposites TiO2 – SiO2 mésoporeux 2-D hexagonale ordonnés. Ils ont utilisé le 

80TiO2–20SiO2-900 mésoporeux pour la dégradation des colorants cationiques et le MC-LR, en 

raison de l'adsorption dominante des groupes SiOH et du rôle synergique de l'adsorption couplée à 

l'oxydation photocatalytique. En ce qui concerne les colorants anioniques, en raison des résultats 

d’adsorption principalement issus des groupes TiOH, leur stratégie a été de visée à renforcer 

l’oxydation photocatalytique par les acides de surface forts et la surface spécifique disponible plus 

grande. Sur cette base, ils ont préparé le 90TiO2-10SiO2-700 pour les dégrader. Les résultats 

montrent que leurs échantillons présentent une excellente activité de dégradation de tous les 

contaminants, beaucoup plus élevée que celle du photocatalyseur P25. Les colorants ne sont pas 

seulement décolorés rapidement mais ils se sont dégradés facilement. Il est fortement indiqué que 

leurs nanocomposites mésoporeux sont considérablement stables et réutilisables. Ces résultats 

démontrent que leurs nanocomposites mésoporeux TiO2–SiO2 présentent une application étendue et 

prometteuse dans la dégradation rapide et hautement efficace de divers polluants organiques. 

Liu et al., 2008 ont synthétisé des nanofibres et des nanoparticules de ZnO pour application 

photocatalytique. Ils ont constaté que le diamètre moyen des nanofibres et nanoparticules de ZnO 

était d’environ 78 et 30 nm, respectivement. La photodégradation de molécules de colorant telles 

que la rhodamine B et la fuchsine acide catalysée par les nanofibres et les nanoparticules de ZnO 

ont été évaluées sous irradiation de la lumière visible. Les deux espèces morphologiques de ZnO 

ont montré une forte activité photocatalytique. Ils ont expliqué ce résultat par la structure poreuse 

des nanofibres en ZnO, qui présente une efficacité photocatalytique bien supérieure à celle des 

nanoparticules de ZnO qui sont faciles à agréger lors de la dégradation de certains colorants. Une 
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étude comparative de l’activité photocatalytique des nanofibres de ZnO et des nanoparticules de 

ZnO a montré que le taux de dégradation de la fuchsine acide était de 85% et 73% en 20 minutes, 

respectivement, ce qui indique que l’activité photocatalytique des nanoparticules de ZnO est 

inférieure à celle des nanofibres de ZnO, bien que la première à une taille plus petite. Les nanofibres 

de ZnO ont dégradé aussi près de 60% de RhB en 2 h sous irradiation par la lumière visible, alors 

que seulement 28% de RhB a été décomposé par les nanoparticules de ZnO dans les mêmes 

conditions. Les nanofibres en ZnO sont des photocatalyseurs très efficaces et peuvent être 

potentiellement utilisés dans le traitement des eaux usées. 

Zhang et al., 2011 ont étudié la dégradation de la fuchsine acide en solution aqueuse sous 

irradiation par micro-ondes (MW) associée au MgFe2O4. Les expériences réalisées sont démontrés 

que MgFe2O4 pouvait agir comme catalyseur efficace dans le processus de dégradation par micro-

ondes. L'activité catalytique de MgFe2O4 pourrait provenir de la forte propriété d'absorption des 

micro-ondes, du rôle de l'oxygène électrophile, et des groupes 
•
OH sous irradiation par micro-ondes. 

Les résultats ont indiqué que la fuchsine acide a été dégradée en produits finaux (CO2, H2O, NO2
−
, 

NO3
− 

et SO4
2−

) par la méthode de dégradation catalytique renforcée par micro-ondes, et le 

pourcentage de dégradation de la fuchsine acide était d'environ 99% en 1,5 min. Sur la base de la 

dégradation efficace de la fuchsine acide et des mécanismes réactionnels, le processus de 

dégradation catalytique induit par micro-ondes avec le catalyseur MgFe2O4 pourrait être une 

technologie prometteuse pour éliminer les polluants organiques des eaux usées. Le pourcentage de 

dégradation de la fuchsine acide pouvait atteindre 99,78%, ce qui correspond à 91,2% de 

l'élimination du COT. 

Zhao et al., 2015 ont synthétisé un nouveau photocatalyseur plasmonique ternaire Ag/AgVO3/C3N4 

par une méthode hydrothermale facile in situ en une étape.Ces photocatalyseurs synthétisés 

présentent d'excellentes performances catalytiques, pour la dégradation de la fuchsine basique (FB) 

avec une constante de vitesse apparente de 0,0701 min
-1

, soit environ 12,5 et 3 fois supérieure à la 

C3N4 pure (0,0056 min
-1

) et à Ag/AgVO3 (0,0226 min
-1

), respectivement. Cerésultat peut être 

attribué à l'absorption dans la région de la lumière visible, à l'excellente capacité d'adsorption des 

molécules de la fuchsine basique et à la facilité de transfert de charge dans Ag/AgVO3/ C3N4. 

Yang et al., 2005 ont préparé un nouveau composite nanoporeux hautement cristallin de 

polyoxotungstate–anatase (H3PW12O40/TiO2) par des méthodes sol–gel et hydrothermales 
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combinées. Ce nouveau photocatalyseur présentait une activité photocatalytique à la lumière visible 

pour décomposer 10 colorants organiques différents dans des systèmes aqueux. Ils ont tenté de 

déterminer la faisabilité d’une telle dégradation en faisant varier les structures chimiques, qu’elles 

soient azoïques (rouge congo (RC), methyl orange (MO), ponceau G (PG), orange II (OII) et 

eriochrome blue black B (EB)), anthraquinonique (Alizarine S (AS)) ou hétéropolyaromatique (bleu 

de méthylène (MB)), ou fluorescent (rouge neutre (NR), rhodamine B (RB)) ou sulfonique (la 

fuchsine acide (FA)). Les intermédiaires et les produits de dégradation finaux ont été détectés par 

spectromètre de masse à electrospray (ES-MS) et par chromatographie ionique (IC). Ils ont proposé 

un mécanisme possible de photodégradation de colorants sous irradiation par la lumière visible dans 

le système aqueux. Ils ont conclu que l'application du matériau tel qu’ils ont préparé présente un 

potentiel pour le traitement des colorants, car il peut pleinement utiliser le rayonnement solaire.  

Eskandarloo et al., 2014 ont préparé des nanoparticules couplées TiO2/NiO à partir d'un mélange 

en poudre des oxydes solides correspondants en utilisant une technique d'imprégnation. Ensuite, les 

nanoparticules TiO2/NiO préparées ont été immobilisées sur une plaque de verre et utilisées en tant 

que système photocatalytique à lit fixe pour la photodégradation de la fuchsine acide (FA), un 

colorant triphénylméthane en tant que polluant. Les effets de la nature et de la concentration de 

divers additifs comprenaient des oxydants inorganiques (tels que HSO5
–
, IO4

–
, ClO3

–
, S2O8

2–
, H2O2 

et BrO3
–
), des anions inorganiques (tels que CH3COO

–
, CO3

2–
, NO3

–
, Cl

–
 , H2PO4

–
 et SO4

2–
) et les 

ions de métaux de transition (tels que Co
2+

, Zn
2+

, Fe
2+

, Cu
2+

, Ni
2+

 et Mn
2+

) sur la dégradation 

photocatalytique de la FA, ont été étudiés. Il a été constaté que la nature et la concentration des 

additifs étudiés affectaient de manière significative la dégradation photocatalytique du polluant 

colorant dans les systèmes à lit fixe. Les ions de métaux de transition et les oxydants inorganiques 

ont un effet positif sur le taux de dégradation photocatalytique du colorant FA, alors que les anions 

inorganiques ont un effet négatif. Un modèle de réseau neuronal artificiel (RNA) a été conçu pour 

modéliser le taux de dégradation photocatalytique du colorant. Les résultats ont montré que les 

données prédites à partir du modèle RNA conçu concordaient bien avec les données expérimentales. 

Le RNA conçu fournit une méthode fiable pour modéliser l’activité photocatalytique de 

nanoparticules de TiO2/NiO immobilisée en présence de divers additifs. 

Zhao et al., 2013 ont synthétisé un nano-photocatalyseur H3PW12O40/TiO2 (PW12/TiO2) par une 

méthode sol–gel hydrothermale modifiée. Des expériences ont été menées pour étudier les facteurs 

influençant l'efficacité de la dégradation photocatalytique sous une irradiation simulée à la lumière 
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du soleil (320 nm <λ<780 nm). La dégradation de la fuchsine acide, du vert de malachite et du p-

nitrophénol (PNP) a été réalisée afin d'évaluer l'activité photocatalytique de PW12/TiO2. Les 

résultats ont montré que la dégradation des polluants suivait la cinétique de premier ordre et que les 

constantes cinétiques de dégradation photocatalytique de la fuchsine acide, du vert de malachite et 

du PNP étaient respectivement 2,82, 4,66 et 3,48 fois supérieures à celles utilisant du TiO2 seul. Les 

constantes cinétiques ont été influencées par la quantité de charge de H3PW12O40, le dosage du 

catalyseur et la concentration initiale en polluant. La capacité photocatalytique élevée du PW12/TiO2 

a été attribuée à une efficacité de captage de la lumière en agrandissant la région de l’absorbance de 

la lumière et à un rendement quantique accru en supprimant la recombinaison de charges 

photogénérées. 

Mahyaret al., 2011 ont préparé des nanoparticules composites TiO2–SiO2 par la méthode 

d'hydrolyse thermique en utilisant du tétrachlorure de titane et du tétraéthylorthosilicate en tant que 

précurseurs de TiO2 et SiO2, respectivement. Les résultats ont montré que, par rapport au TiO2 pur, 

les nanoparticules composites TiO2–SiO2 présentaient une stabilité thermique supérieure, ce qui 

empêchait la transformation de phase de l'anatase au rutile. De plus, les nanoparticules TiO2–SiO2 

avaient une surface spécifique plus grande, un volume de pores plus grand, une énergie de bande 

interdite plus grande et une taille de cristallite plus petite. Ainsi, la surface des nanoparticules 

composites de TiO2–(40%)SiO2 était environ 17 fois supérieure à celle de nanoparticules de TiO2 

pur. L’activité photocatalytique des nanoparticules composites TiO2–SiO2 a été étudiée pour la 

photodégradation de basique violet 2 (nouvelle fuchsine). Le taux de photodégradation du basique 

violet 2 en utilisant des nanoparticules de TiO2–(40%)SiO2 calcinées à 600 °C était beaucoup plus 

rapide que celui utilisant du TiO2 pur et du TiO2 Degussa P25 de 10,9 et 4,3 fois, respectivement. La 

photoactivité plus élevée des nanoparticules composites TiO2–SiO2 a été attribuée à leur surface 

spécifique plus grande, à leur volume de pores plus grand, à leur énergie de bande interdite plus 

grande et à leur taille de cristallite inférieure à celle du TiO2 pur. 

Zhao et al., 2015 ont synthétisé un nouveau photocatalyseur plasmoniques Ag/AgVO3 par 

réduction in situ d’AgVO3 par NaBH4 à température ambiante. Les activités photocatalytiques des 

photocatalyseurs Ag/AgVO3 ont été évaluées en utilisant la dégradation photocatalytique de la 

fuchsine basique (FB). Les résultats ont montré que l'efficacité photocatalytique d’Ag/AgVO3 était 

meilleure que celle d’AgVO3. Ag/AgVO3 a démontré une activité photocatalytique élevée avec 

93,6% d’élimination de la FB en 90 min.  



                                                            CHAPITRE I:   SYNTHESE BIBLIOGRAPHIQUE                                                

 
 

63 

Wang et al., 2014 ont synthétisé un photocatalyseur de haute performance AgBr–Ag3PO4/MWCNT 

par méthode de précipitation chimique en utilisant le bromure d'hexadécyltriméthyl ammonium, 

(NH4)2HPO4 et AgNO3 en présence de MWCNT (Multi-walled carbon nanotubes ou Nanotubes de 

carbone à parois multiples). L'activité photocatalytique du photocatalyseur a été évaluée en 

dégradant un mélange de la fuchsine basique et de rouge basique 9. Environ 99% de la décoloration 

et 47% de la minéralisation ont été obtenus sous irradiation à la lumière visible pendant 10 min. 

L'augmentation de l'activité photocatalytique d’AgBr–Ag3PO4/MWCNT et les voies de dégradation 

de la fuchsine basique et du rouge basique 9 ont été étudiés en détail. 

Wang et al., 2014 ont synthétisé avec succès un nouveau matériau bifonctionnel à forte propriété 

d’adsorption/photocatalytique, BiOI/Ag3VO4 en utilisant une méthode solvothermique facile suivie 

d’une précipitation chimique. Parmi les matériaux hétérogènes, le BiOI/Ag3VO4 à 30% en poids 

présentait les performances optimales de l’adsorption et de photocatalyse. L'élimination de 25 

mg L−1 de la fuchsine basique, de vert de malachite et de cristal violet à plus de 30% en poids de 

BiOI/Ag3VO4 était d'environ 97%, 92% et 85%, respectivement, après l'adsorption pendant 1 h, 

puis une dégradation à la lumière visible pendant 2 heures. Les recherches sur la cinétique 

d'adsorption et l'isotherme ont démontré que le processus d'adsorption suivait le modèle cinétique 

pseudo-second ordre et l'isotherme d'adsorption de Freundlich, respectivement.  

Xi et al., 2012 ont rapportéet décrit une méthode facile pour la croissance directe de particules de 

métal noble sur WO3 par une réaction redox in situ entre WO2.72 faiblement réducteur et des sels 

métalliques oxydants en solution aqueuse. Les activités photocatalytiques des échantillons de 

métaux/WO3 ainsi synthétisés ont été évaluées sous irradiation par la lumière visible (λ ≥ 420 nm) 

pour la dégradation de certains colorants, y compris la fuchsine acide (FA). Des pourcentages 

significatifs de dégradation de la FA ont été obtenus avec les échantillons Rh/WO3, Au/WO3, 

Pt/WO3 et Ag/WO3. Les matériaux hybrides métal/WO3 ont également montré des activités 

photocatalytiques nettement améliorées. 

Gupta et al., 2015 ont synthétisé des nanoparticules d’oxyde de zinc (ZnO) auto-assemblées sous 

forme de nanofibres de ZnO à unidimensionnel. La photodégradation de la fuchsine acide présente 

dans les eaux usées sous le rayonnement solaire montre une dégradation de 99% dans un délai de 

2,5 heures avec 25 mg L
-1

 de concentration initiale de la FA. Cela montre que les irradiations 

solaires naturelles sont suffisantes pour exciter ces nanofibres de ZnO et que la structure 
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nanofibreuse de ZnO auto-assemblée peut être un photocatalyseur solaire rentable et durable pour 

différentes applications. 

Ouyanget al., 2009 ont synthétisé un oxyde d'argent et de germanium, Ag2GeO3 et a été mis au 

point comme nouveau photocatalyseur pour la dégradation des colorants organiques. L'activité 

générale du matériau a été caractérisée en testant la photodégradation des colorants organiques, tels 

que le bleu de méthylène (l'un des colorants hétéropolyaromatiques), la rhodamine B (l'un des 

colorants xanthènes), la fuchsine acide (l'un des colorants sulfoniques), et l’orange II (un des 

colorants azoïques). Tous ces colorants ont été dégradés à plus de 90% en l'espace de 25 minutes 

sous l'irradiation par la lumière visible de la lampe Xe. De plus, avec une lampe fluorescente 

blanche commercial comme source lumineuse (avec une intensité lumineuse de 61 µW cm
-2

), une 

décoloration et une minéralisation efficaces des colorants organiques ont été obtenues sur ce 

matériau: un pourcentage d’élimination de 79% et 90% du carbone organique de bleue de 

méthylène et de la rhodamine B ont été obtenu respectivement. La haute performance de ce 

matériau est due aux propriétés photophysiques de l’absorption et de la réponse dans le domaine 

visible, ainsi qu’au potentiel oxydant suffisant du bord de la bande de valence. 

Saquib et Muneer, 2003 ont étudié la dégradation photocatalytique d'un colorant triphénylméthane 

(gentian violet), dans des suspensions aqueuses de dioxyde de titane. La dégradation du colorant a 

été étudiée dans diverses conditions telles que le pH, la concentration de catalyseur, la concentration 

de substrat, différents types de TiO2 et en présence d’accepteurs d’électrons tels que le peroxyde 

d’hydrogène (H2O2) et le persulfate d’ammonium ((NH4)2S2O8) et l’oxygène moléculaire.. Les taux 

de dégradation se sont avérés fortement influencés par tous les paramètres ci-dessus. Le 

photocatalyseur Degussa P25 s'est avéré plus efficace que d'autres photocatalyseurs. Les produits de 

dégradation ont été analysés par technique GC-MS et des voies probables pour la formation des 

sous-produits ont été proposées. 

Ameta et al., 2009 ont synthétisé un oxyde de fer au cérium (CeFeO3) en utilisant un procédé de 

co-précipitation et un cycle de chauffage spécifique. Le catalyseur synthétisé a été caractérisé par 

diffraction des rayons X. Le gentian violet, un colorant triphénylméthane a été utilisé comme 

polluant modèle pour évaluer l’efficacité de dégradation photocatalytique en utilisant ce catalyseur. 

L'effet de la variation de différents paramètres tels que la concentration initiale de gentian violet, le 
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pH, la quantité de semi-conducteur et l'intensité lumineuse ont été également étudiés. Un 

mécanisme de décoloration photocatalytique du gentian violet a été proposé. 

Zhang et al., 2017 ont synthétisé des nanotiges d'oxyde de bismuth dopés au Li par voie 

hydrothermale. L’activité photocatalytique des nanorodes d’oxyde de bismuth dopé au Li a été 

évaluée par la dégradation photocatalytique du gentian violet (GV). Le GV ayant une concentration 

de 10 mg·mL
–1

 peut être totalement photodégradé en présence de 10 mg de nanorodes d'oxyde de 

bismuth dopé au Li sous irradiation aux rayons ultraviolets pendant 60 min. Le rapport de 

photodégradation des nanotiges d'oxyde de bismuth dopé au Li est étroitement lié à la teneur en 

nanorodes et à la concentration initiale de GV. Le rapport de photodégradation diminue 

évidemment avec la diminution de la teneur des nanotiges et l'augmentation de la concentration 

initiale en GV. 

Umar et al., 2013 ont synthétisé des particules de TiO2 nanocristallines dopées avec différentes 

concentrations de molybdène (Mo), de manganèse (Mn) et de Lanthane (La) (de 0,25 à 1,0%) par la 

méthode sol-gel. L'activité photocatalytique des particules synthétisées a été testée en étudiant la 

décoloration de trois colorants chromophores différents, tels que l'acide rouge 88, le Gentian Violet 

et le remazol brilliant bleu R en fonction du temps d’irradiation en suspension aqueuse dans un 

réacteur photochimique immergé avec une lampe linéaire halogène de 500 W en présence 

d’oxygène atmosphérique.Les résultats indiquent que le TiO2 avec une concentration en dopant de 

0,75% (Mo) et 1,0% (Mn, La) présentait l'activité photocatalytique la plus élevée par rapport aux 

autres concentrations en dopant pour la décoloration des colorants étudiés. 

Miao et al., 2010 ont synthétisé des anatases mésoporeux d'oxyde de titane avec de nouvelles 

morphologies en utilisant des peaux de tomates, les oignons, les raisins et les bulbes d'ail, 

respectivement, et les utiliser pour la photodégradation du violet de gentiane, le violet de méthyle, 

l'orange de xylénol, et rhodamine B sous la lumière UV. Les échantillons ont été caractérisés par 

une combinaison de diverses techniques analytiques. Il a été constaté que tous les échantillons 

d'oxyde de titane mésoporeux synthétisés présentaient des morphologies similaires à celles des 

modèles d'origine. La photoactivité de TiO2 P25 pour les quatre colorants est presque identique, 

tandis que les échantillons d'oxyde de titane mésoporeux synthétisés en utilisant les quatre peaux 

comme modèles présentent des photoactivités variées pour les quatre colorants. 
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Li et al., 2008 ont synthétisé un photocatalyseur du titane – silice mésoporeuse amorphe dopée au 

cobalt avec un rapport massique Ti/Si de 0,8 (Co–TiO2–SiO2) et utilisée pour la photodégradation 

de six colorants cationiques (le gentian violet, le méthyle violet, le bleu de méthylène, la fuchsine 

basique, la safranine T, et la rhodamine B) sous irradiation UV et visible.  Le Co–TiO2–SiO2 a 

montré une activité sous la lumière UV et une meilleure activité sous la lumière visible que celle de 

Degussa P25 TiO2. L'activité de Co–TiO2–SiO2 a également été comparée à celle de Co-MCM-

41(MCM-41:Mobil Composition of Matter No. 41), d'oxyde de titane mésoporeux dopé au Co avec 

un réseau cristallin (Co – MTiO2) et de MCM-41 dopé au Co-chargé de titane pour la dégradation 

du gentian violet sous irradiation par lumière visible. Il a également été constaté que les taux de 

dégradation des colorants suivants : le gentian violet, le méthyle violet, le bleu de méthylène, la 

fuchsine basique, la safranine T en présence du Co–TiO2–SiO2 étaient plus élevés dans les milieux 

alcalins que dans les milieux acides et neutres, alors qu'il ne présentait aucune activité significative 

pour la photodégradation de la rhodamine B en milieu alcalin ou en milieu acide sous irradiation par 

la lumière visible. 

Lin et al., 2015 ont synthétisé des nanotiges de vanadate de Cu par le procédé hydrothermal en 

utilisant du polymère polyvinylpyrrolidone (PVP) comme tensioactif. Le gentian violet (GV) est 

utilisé pour évaluer les activités photocatalytiques des nanotiges de vanadate de Cu sous la lumière 

solaire. Ils ont trouvé que la concentration de GV diminue clairement avec l'augmentation de la 

durée d'irradiation et de la teneur des nanotiges de vanadate de Cu. Une solution de GV à la 

concentration de 10 mg/L peut être totalement dégradée sous irradiation solaire pendant 4 h avec 10 

mg de vanadate de cuivre. Les nanotiges de vanadate de Cu ont de bonnes activités 

photocatalytiques pour la dégradation de GV sous la lumière solaire.
 

Gong et al., 2009 ont synthétisé de TiO2 mésoporeux à structure cristalline anatase (MTiO2/CAS) 

en utilisant du chrome azurol S (CAS, 2 ", 6" -dichloro-3,3′-diméthyl-4′-hydroxy-3 "-sulfofuchson-

5,5 ′ -Acide dicarboxylique) comme matrice. Il a été constaté que MTiO2/CAS avait une activité 

photocatalytique importante dans la dégradation du chlorure de méthylthionine, la rhodamine B, le 

gentian violet, la safranine T, méthyle violet et de la fuchsine basique, alors que le Degussa P25 

présentait un rendement de photodégradation négligeable (<6%) sous irradiation par la lumière 

visible.  

 

https://en.wikipedia.org/wiki/Mobil_Composition_of_Matter
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IX.  Traitement par voie sonochimique  

Les méthodes de dégradation sonochimiques sont relativement nouvelles et impliquent la 

dégradation de la solution aqueuse contenant les polluants organiques par les ultrasons. Le son est 

une forme d'onde constituée de variations de densité dans un milieu élastique, se propageant à partir 

d'une source. 

La fréquence, la composante fondamentale du son est la mesure physique qui détermine la hauteur 

entendue. Elle se mesure en Hertz (Hz). L'audition humaine se situe entre 20 Hz et 20 kHz. Les 

termes sonique, ultrasonique et infrasonore sont définis en fonction de la fréquence des ondes 

sonores. Les ondes ultrasoniques se réfèrent au son des fréquences supérieures à 20 kHz [Leighton, 

1994]. La limite supérieure de la fréquence ultrasonique n'est pas clairement définie, mais elle est 

généralement de 5 MHz pour les gaz et de 500 MHz pour les solides et les liquides [Lorimer et 

Mason, 1987]. 

IX.1. Théorie et principes de base 

L'effet chimique des ultrasons est produit par le phénomène de cavitation, qui est causé par 

l'expansion et la contraction des noyaux de cavitation dus aux cycles de compression et de 

raréfaction des ondes ultrasonores. La cavitation provoque la formation, la croissance rapide et 

finalement l'effondrement implosif des bulles, entraînant un environnement de réaction inhabituelle 

au voisinage des bulles [Joseph et al., 2000]. 

La compression du gaz et de la vapeur dans les bulles génère une chaleur intense et peut générer des 

points chauds locaux. Suslick et al., [1986] ont théoriquement montré que la température à 

l'intérieur de la cavité pouvait atteindre environ 5200 K dans les bulles d'effondrement et 1900 K 

dans la région interfaciale entre la solution et les bulles qui s'effondrent. L'effet sonochimique se 

produit soit par la dégradation pyrolytique à l'intérieur des bulles, soit par la réduction et l'oxydation 

dues à la génération de H
•
 et 

•
OH des radicaux à l'interface gaz-liquide [De Visscher et al., 1998]. 

Récemment, des chercheurs du monde entier se sont intéressés à l'utilisation des ultrasons pour 

traiter les polluants provenant des eaux usées [Villaroel, et al., 2014]. Les ondes ultrasonores 

couvrent les fréquences d'environ 18 kHz à 10 MHz avec des longueurs d'onde acoustiques 

associées de 10 à 0,01 cm [Abbasi et Asl, 2008]. Les ondes ultrasonores composées de 
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compression et d'expansions sont capables de produire une cavitation acoustique, comme le montre 

la figure I.6 [Leong, et al., 2011]. 

 

Figure I.6: Processus de formation de bulles, de croissance et d'effondrement après quelques 

cycles acoustiques [Leong, et al., 2011]. 

Les bulles de cavitation constituent des microréacteurs chimiques dans lesquelles sont atteintes des 

températures et des pressions très élevées au stade final de leur implosion [Suslick, 1989]. La taille 

critique de la bulle est déterminée par la fréquence ultrasonique. Lorsque la bulle s'effondre, 

l'implosion génère une énorme quantité de chaleur, par conséquent la température et la pression 

seront augmentées à quelques milliers de degrés Kelvin et quelques centaines de fois la pression 

atmosphérique [Leong, et al., 2011]. 
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Figure I.7: Croissance et implosion de la bulle de cavitation sous irradiation ultrasonique [Abbasi 

& Asl, 2008]. 

Les bulles de cavitation peuvent s'effondrer de deux manières différentes. Si les bulles s'effondrent 

violemment dans un seul cycle acoustique, on parle de cavitation transitoire, alors que si les bulles 

restent dans leur taille critique pendant de nombreux cycles, on parle de cavitation stable [Leong, et 

al., 2011]. Le violent effondrement transitoire de la bulle peut parfois émettre de la lumière et c'est 

ce qu'on appelle la sonoluminescence. Lorsque la bulle subit l'étape de compression, le contenu est 

chauffé et cela provoque une excitation des espèces gazeuses dans la bulle, ce qui entraîne la 

formation et la recombinaison d'espèces excitées. Jarman, 2005 ; Yasui, et al., 2008 ont découvert 

que la lumière émise en sonoluminescence est en fait un rayonnement de freinage qui se produit 

dans le plasma ionisé faible qui se forme à l'intérieur de la bulle chauffée.  

IX.1.1. La cavitation transitoire: 

Ces bulles sont des bulles vides ou remplis de vapeur et sont produites à forte intensité ultrasonore, 

supérieure à 10 W cm
-2

. Ils grossissent très rapidement puis implosé violemment lors de la 

compression, résultant en de plus petites bulles. Finalement, les bulles se dissolvent dans la masse 

de la solution. Les bulles transitoires sont caractérisées par l'évaporation libre et la condensation du 

liquide. On suppose qu'il n'y a pas de temps pour la diffusion du gaz dans ou hors des bulles. Leur 

durée de vie n’excède pas quelques cycles et parfois même pas la fin d’un seul cycle. 

Noltingk et Neppiras [1950] ont calculé la température maximale à l'intérieur des bulles de 

cavitation effondrées. Ils ont supposé que l'effondrement est de nature adiabatique. Ils ont 

également fait l'hypothèse simplificatrice que le liquide est incompressible et que l'onde de pression 

ultrasonique est exactement sinusoïdale. 
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IX.1.2. La cavitation stable:  

Ces bulles contiennent principalement du gaz et de la vapeur et sont produits à des intensités plus 

faibles. L'échelle de temps permet la diffusion de masse de gaz avec condensation et évaporation. 

Lorsque la bulle se contracte, la concentration de gaz (moles par litre) à l'intérieur de la bulle 

augmente et le gaz diffuse à partir de la bulle. 

Elles évoluent lentement par un transfert de gaz ou de vapeur du liquide. En effet, le flux de gaz lors 

de la phase de dépression, de l’extérieur vers l’intérieur de la bulle, est supérieur à celui de la phase 

de compression (de l’intérieur vers l’extérieur de la bulle). La taille des bulles augmente ainsi par 

diffusion rectifiée. Ces bulles peuvent ensuite, soit coalescé et remonter à la surface (effet de 

dégazage) soit disparaître par dissolution. Avec la croissance de la bulle, les conditions acoustiques 

et environnantes vont changer et la bulle peut remonter à la surface ou s'effondrer. L'effondrement 

dans ces conditions n'est pas très violent [Leighton, 1994]. 

IX.2. Principe de la sonochimie 

La sonochimie est le domaine de la chimie où les réactions chimiques sont induites par ultrasons 

[Leong, et al., 2011]. La cavitation induite par les ultrasons peut être un outil très utile dans la 

réalisation de réactions chimiques. 

L'irradiation par les ultrasons (sonolyse) est également acceptée en tant que type de POA car elle 

génère des espèces radicalaires réactives par pyrolyse des molécules d'eau pendant la cavitation. Les 

conditions extrêmes générées par une bulle effondrée conduisent à la formation d'espèces chimiques 

radicalaires. L'oxygène dissous et la vapeur d'eau dans l'eau subissent une rupture de liaison dans de 

telles conditions extrêmes pour produire des radicaux hydroxyles et perhydroxyle [Villaroel, et al., 

2014]. Les réactions chimiques impliquées sont montrées dans les équations (I.36) à (I.47): 

H2O + ultrason → H
•
 + 

•
OH                                                                                                          (I.36) 

O2 + ultrason → 2O
•
                                                                                                                      (I.37) 

•
OH + O → HOO

•
                                                                                                                          (I.38) 

H
•
 + O2 → HOO

•
                                                                                                                           (I.39) 

O
•
 + H2O → 2 HO

•
                                                                                                                        (I.40) 
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•
OH + H

•
 → H2O                                                                                                                           (I.41)  

2
 •
OH → H2O + O

•
                                                                                                                         (I.42) 

HOO
•
 + 

•
OH → O2 + H2O                                                                                                             (I.43) 

HOO
•
 + HOO

•
 → H2O2 + O2                                                                                                         (I.44) 

HO
•
 + HO

•
  → H2O2                                                                                                                                                                                (I.45) 

HO
• + H2O2  → HOO

• 
+ H2O                                                                                                          (I.46) 

H
•
 + H2O2  → HO

•
 + H2O                                                                                                               (I.47) 

Les équations (I.36) à (I.39) représentent la dissociation thermique de l'eau et de l'oxygène à 

l'intérieur de la bulle et dans la région interfaciale. Les équations (I.40) à (I.43) montrent les 

réactions chimiques qui se produisent à l'interface et dans le liquide par les radicaux réactifs. Les 

radicaux qui n'ont pas encore réagi avec le substrat seront diffusés dans la solution pour produire du 

peroxyde d'hydrogène comme indiqué dans l'équation (I.44) et (I.45). Le H2O2 généré peut en outre 

réagir avec les radicaux 
•
OH et 

•
H pour produire plus de radicaux HOO

•
 et 

•
OH via les équations 

(I.46) et (I.47). 

IX.3. Systèmes de réaction à ultrasons 

Dans la sonolyse du liquide, il y a trois zones de réaction associées à une bulle de cavitation, 

comme le montre la figure I.8 [Sathishkumar et al., 2016]. La première zone est le point chaud au 

centre de la bulle de cavitation où la température et la pression peuvent atteindre jusqu'à 5000 K et 

500 atm lorsque la bulle s'effondre. Dans cette zone, les molécules d'eau se pyrolysent en radicaux 

•
H et 

•
OH en phase gazeuse. Le polluant subira une pyrolyse ou réagira avec les radicaux OH. 
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Figure.I.8 : Zones réactionnelles dans le processus de cavitation. 

La deuxième zone de réaction est la région interfaciale entre le liquide et la bulle de cavitation où la 

réaction dans la première zone a lieu mais en phase aqueuse. La température est très élevée dans 

l'interface mais la pression est à la pression atmosphérique. Dans cette région, les radicaux 
•
OH se 

recombineraient pour former H2O2. 

La troisième région est la région à l’extérieur de la bulle. Dans cette région, la température et la 

pression sont les mêmes que l'environnement atmosphérique. La réaction qui se produit ici est 

principalement entre le polluant, H2O2 et 
•
OH. 

La dégradation des polluants organiques peut se produire par décomposition thermique à l'intérieur 

de la bulle de cavitation et dans la région interfaciale entre la solution brute et la bulle de cavitation 

ou par des réactions avec les radicaux et le peroxyde d'hydrogène à l'interface et dans le liquide. La 

dégradation des polluants dépend de leur hydrophobicité. Si le polluant est hydrophobe, la 

décomposition aura lieu dans la région interfaciale de la cavitation alors que si le polluant est 

hydrophile, la décomposition aura lieu dans la solution [Son et al., 2012]. 
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IX.4. Dégradation des colorants par les ultrasons 

Lorimer et al., 2001 ont étudié la dégradation des solutions contenant des colorants basiques et 

acides, soumises à une sonolyse, une électrolyse et une sonoélectrolyse. Seuls les colorants basiques 

ont été décolorés par sonolyse seule. L'élimination du colorant acide Sandolan jaune a nécessité 

l'utilisation d'un procédé d'électrooxydation. La vitesse de décoloration électrochimique en l'absence 

d'ultrasons dépend du type d'électrolyte, de la concentration en électrolyte, de la température de 

réaction et de la densité de courant. La sonoélectrooxydation de Sandalon jaune devait être 

effectuée dans une cellule scellée afin de minimiser les effets du dégazage par ultrasons. 

Ince et Gökçe, 2001 ont examiné la dégradation d'un colorant réactif associé à une sonolyse (520 

kHz) et à une ozonation en utilisantle reactive black 5 en tant que colorant modèle. Il a été constaté 

que l'action conjointe des ultrasons et de l'ozone induisait un effet synergique à la fois sur la 

décoloration du colorant et sur le processus de dégradation global.  

Wang et al., 2003 ont rapporté la dégradation sonochimique de méthyle violet dans une solution 

aqueuse, qui a été choisi comme modèle d'un colorant basique. La cinétique de dégradation par 

ultrasons dans l'eau s'est révélée être du premier ordre et laconstante de vitesse de dégradation était 

de 1,35 × 10
-2

 min
-1

 (R
2
 = 0,99) à 20 ± 1 ° C. L'influence de la concentration initiale du colorant, de 

la température de réaction et du pH du milieu ont été aussi sur la décompositionde méthyle violet 

par ultrasons  

Ge et Jiuhui., 2004 ont étudié la dégradation du colorant azoïque Acid Rouge B (ARB) sur MnO2 

renforcé par irradiation par ultrasons.L’effet des paramètres tels que l’effet du pH initial, la 

présence des anions (Cl
−
, NO3

−
, SO4

2−
), et la saturation en gaz (argon/oxygène) ont été aussi étudié. 

L'efficacité de décoloration du colorant sur MnO2 était fortement dépendante du pH et augmentait 

avec la diminution du pH. Les ions SO4
2−

 et NO3
−
 ont fortement inhibé l’adsorption de l’ARB sur 

MnO2, suggérant une nature compétitive pour l’adsorption avec le colorant. L'irradiation par 

ultrasons augmentait la décoloration et la minéralisationducolorant. 

Rehorek et Al., 2004 ont observé que les ultrasons de puissance sont capables de minéraliser les 

colorants azoïques à des produits finis non toxiques, cela a été confirmé par le test d'inhibition 

respiratoire de Pseudomonas putida. Tous les colorants ont été décolorés et dégradés dans un temp 

de 3 à 15 heures à 90 W et de 1 à 4 heures à 120 W. Les études par spectrométrie de masse 

montrent que les radicaux hydroxyles attaquent les colorants azoïques par scission simultanée des 
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liaisons azoïques, oxydation des atomes d'azote et hydroxylation des structures cycliques 

aromatiques.  

Tauber et al., 2005 ont étudié la décomposition de colorants azoïques par des méthodes 

d'oxydation, telles que les traitements enzymatiques à la laccase et aux ultrasons. Le traitement à la 

laccase présentait des taux de décoloration élevés mais ne pouvait pas dégrader tous les colorants 

étudiés (colorants réactifs), car la force anionique élevée conduisait à la désactivation de l'enzyme. 

Le traitement par ultrasons pourrait décolorer tous les colorants testés après 3 h avec des puissances 

élevées et une sonication prolongée conduisant à des espèces ioniques non toxiques, comme 

démontré par la chromatographie ionique et les tests de toxicité. Pour la première fois, il a été 

démontré qu'une combinaison de traitements à la laccase et de la sonolyse pourrait avoir un effet 

synergique, ce qui se traduit par des taux de dégradation plus élevés.  

González et Al., 2008 ont effectué une dégradation sonophotocatalytique du colorant textile 

industriel Basic Blue 9 en présence d'ultrasons (20 kHz) sur une suspension de TiO2 utilisant une 

lampe UV (15 W, 352 nm). Il a été observé que l'efficacité d'élimination de la couleur était 

influencée par le pH de la solution, la concentration initiale de colorant et la quantité de TiO2. Il a 

été constaté que la dégradation du colorant suivait une cinétique apparente du premier ordre. 

Meshram et al., 2010 ont étudié la dégradation induite par la cavitation ultrasonore du rouge congo 

en solution aqueuse sous l’influence de différentes conditions opératoire telle que la concentration 

initiale en rouge Congo, la température et le pH du milieu aqueux. Les effets de l'ajout de Fe
+2

 et de 

réactif de Fenton sur la dégradation sonochimique du rouge congo ont également été étudiés. Les 

résultats obtenus indiquent que le taux de dégradation du rouge congo en solution aqueuse était 

sensiblement accéléré par addition de Fe
+2

, NaCl ouréactif de Fenton. 

Kavitha et Palanisamy, 2011 ont évalué la dégradation sonophotocatalytique du colorant reactive 

rouge (RR) 120 sous lumière visible par couplage du TiO2, lumière et des ultrasons.Les effets de la 

sonolyse, de la photocatalyse et de la sonophotocatalyse à la lumière visible ont été examinés afin 

d'étudier l'influence sur les vitesses de dégradation en faisant varier la concentration initiale en 

substrat, le pH et la charge du catalyseur pour déterminer l'effet synergique sur les techniques de 

dégradation. L'activation par ultrasons contribue à la dégradation par cavitation conduisant à la 

scission de H2O2 produit à la fois par la photocatalyse et la sonolyse. Cela a entraîné la formation 
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d'espèces oxydantes, telles que l’oxygène singulier (
1
O2) et les radicaux superoxydes (O2

-●
) en 

présence d'oxygène. 

Salehi et al., 2012 ont étudié la dégradation du bleu de méthylène en présence de nanopoudres de 

TiO2 en utilisant les systèmes de photolyse et de sonolyse séparément et simultanément. L'effet de 

différents paramètres tels que la concentration du catalyseur, la concentration initiale de colorant, la 

puissance de la lampe UV, le pH et le type de catalyseur sur l'efficacité de l'élimination a été étudié. 

Les résultats ont montré que le pH basique convient à l'élimination photocatalytique du colorant. En 

outre, une puissance UV supérieure et une concentration initiale de colorant plus faible entraînent 

un pourcentage d'élimination plus élevé. De plus, le TiO2 présentait plus d'activité photocatalytique 

que le ZnO sous forme de nanopoudre. Les données cinétiques expérimentales suivaient le modèle 

de pseudo-premier ordre dans les processus photocatalytiques et sonophotocatalytiques, mais la 

constante de vitesse de la sonophotocatalyse était supérieure à celle du processus de photocatalyse. 

Ertugay et Filiz, 2013 ont observé une dégradation sonocatalytique du colorant azoïque Direct 

Blue 71 (DB71) en présence d'ultrasons à basse fréquence (20 kHz). Une concentration initiale de 

50 mg de colorant a été utilisée. Des études de sorption ont été menées pour étudier les effets de 

divers paramètres tels que la dose de fer à valence zéro (ZVI), l’effet de pH et l’effet de différents 

niveaux de puissance (20, 55 et 95 W) sur l’oxydation du DB71. L’oxydation du DB71 à l’aide des 

ultrasons a été renforcée par l’augmentation de la concentration initiale en ZVI et de la puissance 

des ultrasons, ainsi que par la diminution du pH. Il a été observé que l'efficacité de l'élimination de 

la couleur était influencée par la quantité de H2O2 dans la solution. En conséquence, une élimination 

de 91,2% de couleur et de 97,2% de carbone organique total du colorant a été obtenu en appliquant 

les paramètres opérationnels optimaux avec 0,3 g L
-1

 de catalyseur, 2,5 de pH à 25 ° C et une durée 

de sonication de 20 min. 

Lan et al., 2013 ont utilisé des ultrasons à 25 kHz (200 - 500 W) en association avec des POA pour 

éliminer la fuchsine basique à pH (3 - 6,5) et plage de températures (15 - 60 °C) contrôlés. La 

dégradation suivait la cinétique de réaction du premier ordre pseudo et l'addition de Fe (II) 

augmentait le pourcentage de dégradation de ce colorant.Une dégradation de 84,1% a été obtenue à 

la concentration initiale de colorant 10 µm L
-1

, puissance ultrasonore 400 W, fréquence des 

ultrasons 25 kHz, dosage de Fe (II) 4 mg L
-1

, pH initial 6,5 et température 22 °C. Mais l'addition de 
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TiO2 a légèrement affecté la dégradation. L'ajout d'un piégeur des radicaux a considérablement 

réduit la dégradation de la fuchsine basique. 

Wang et al., 2007 ont préparé un semicondecteur TiO2 nanométrique à cristaux de transition à forte 

activité sonocatalytique en utilisant le procédé d’irradiation par ultrasons dans une solution de 

peroxyde d’hydrogène. L'activité sonocatalytique de la poudre de TiO2 nanométrique à cristaux de 

transition a été validée par dégradation des solutions de rouge acide B et de fuchsine azoïque par 

irradiation par les ultrasons. Les résultats montrent que l’activité sonocatalytique de la poudre de 

TiO2 nanométrique à cristal de transition est évidemment supérieure à celle des poudres à la fois 

nanométriques de rutile et de TiO2 anatase. Les rapports de dégradation du rouge acide B et de la 

fuchsine azoïque en présence du catalyseur TiO2 nanométrique à cristaux de transition dépassent 

respectivement 96,5% et 85,3% en moins de 40 minutes d’irradiation par ultrasons. Dans les mêmes 

conditions, les taux de dégradation sont respectivement de 62,5% et 45,0% en présence de poudres 

de TiO2 anatase d'origine nanométrique, de 73,5% et de 59,5% en présence de poudres de TiO2 

d'origine nanométrique rutile, alors que les pourcentages de dégradation correspondantes ne sont 

que de 29,8% et 14,2% en l’absence de catalyseur au TiO2. Les processus de dégradation des 

solutions de rouge acide B et de la fuchsine azoïque sont des réactions de pseudo-premier ordre. 

Li  et al., 2013 ont étudié l'élimination de la fuchsine basique dans des solutions aqueuses par 

ultrasons. Les effets de paramètres opératoires tels que la puissance ultrasonore (200 W – 500 W), 

le pH initial (3–6,5) et la température (15, 22, 35 et 60 ° C) sur la dégradation par ultrasons ont été 

étudiés. Il a été constaté que la dégradation de la fuchsine basique sous irradiation aux ultrasons 

obéissait à une cinétique de réaction de pseudo-premier ordre. L'ajout de catalyseur Fe (II) a eu un 

effet nettement positif sur la dégradation. Une dégradation de 84,1% a été obtenue avec une 

concentration initiale de colorant de 10 µmol L
-1

, une puissance ultrasonore 400 W, une fréquence 

des ultrasons 25 kHz, et une dose de Fe (II) 4 mg L 
-1

, un pH initial 6,5 et une température de 22 °C. 

Mais l'addition de catalyseur hétérogène TiO2 a légèrement affecté la dégradation. L'ajout d'un 

capteur de radicaux a considérablement réduit la dégradation de la fuchsine basique. 

Zhen et al., 2004 ont étudié la dégradation de l'acide fuchsine par les ultrasons en utilisant l'anatase 

nanométrique activé et le TiO2 rutile ordinaire comme catalyseurs. L’influence de plusieurs facteurs 

affectant le processus a été discutée. Les résultats ont montré que la dégradation par ultrasons avec 

TiO2 anatase nanométrique était bien meilleure que celle du TiO2 rutile ordinaire. Une dégradation 
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de 85 % de colorant est atteinte dans les conditions expérimentales suivantes : fréquence de 40 kHz, 

quantité de catalyseur nanométrique anatase TiO2 0,5 g L
-1

, une concentration initiale en colorant de 

20 mg L
-1

 et un temps de réaction de 3,0 heures. 

Taamallahet al., 2016 ont étudié la dégradation sonochimique de la fuchsine basique (BF) dans 

l'eau à l'aide d'ondes ultrasonores à haute fréquence (600 kHz). Les effets de plusieurs paramètres 

opératoires, tels que la concentration initiale en substrat, la puissance ultrasonore et la température 

du liquide (25–45 °C), sur l'efficacité du processus ultrasonore ont été étudiés. De plus, des 

expériences ont été menées en présence de sels (NaCl et Na2SO4) ainsi que de l'alcool tert-butylique 

en tant que piégeur des radicaux. La faisabilité des ultrasons pour dégrader la FB dans l'eau 

naturelle a également été examinée. Les résultats obtenus ont montré que l’irradiation par les 

ultrasons (600 kHz) est une technique efficace pour éliminer la FB. Il a été constaté que le taux de 

dégradation initiale de la FB augmentait avec la concentration initiale de colorant dans la plage de 1 

à 15 mg L
-1

 et la température du liquide dans l'intervalle de 25 à 35 °C. Le taux de dégradation 

initiale a été multiplié par 2,8 lorsque la puissance délivrée est passée de 30 à 90 W. À l’exception 

de l'effet de relargage, la présence de sels, même à forte concentration, n'a pratiquement aucun effet 

significatif sur l'efficacité de l'élimination de la FB, ce qui rend le traitement par ultrasons une 

technique prometteuse pour éliminer les polluants organiques des eaux industrielles et naturelles. La 

présence d’alcool tertiobutylique dans un rapport massique de 1: 1 (FB: alcool) inhibait 

considérablement le taux de dégradation de la FB, garantissant que le radical hydroxyle était la 

principale espèce impliquée dans la dégradation de ce composé. 

Chadi et al., 2018 ont étudié la dégradation de bleu de toluidine (BT) sous irradiation ultrasonore à 

haute fréquence. Pour cela ils ont caractérisé et appliquer un champ de cavitation induit dans l'eau 

par un réacteur à ultrasons fonctionnant à 1700 kHz et 15 W. Ils ont constaté que la taille des bulles 

actives variait de 0,23 à 3 µm et que le nombre de bulles actives est passé de 6,1142× 10
8
 s

−1
 L

−1
 à 

25 ° C à 4,464×10
9
 s

−1
 L

−1
 à 55 ° C et que les bulles les plus actives étaient celles atteignant une 

température de 4000 K et une pression de 1000 atm au moment de l’effondrement. Le BT a été 

éliminé efficacement par ce champ de cavitation par réaction avec les radicaux hydroxyles. Le 

meilleur taux d'élimination de la BT a été obtenu avec une saturation en argon, mais le CO2 a 

complètement supprimé le processus. Le taux de dégradation de la BT était augmenté de manière 

sensible avec l'augmentation de la concentration initiale en substrat et du pH de la solution, alors 
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que la température du liquide n'affectait pas le taux de dégradation. L'acide formique, en tant que 

concurrent organique, a considérablement réduit la dégradation du polluant. 

Guzmanet al., 2011 ont étudié la dégradation du cristal violet (CV) par ultrasons (à 800 kHz) dans 

différentes conditions expérimentales. Les effets des gaz saturants (argon, dioxyde de carbone et 

air), de la concentration en CV (2,45–1225 µmol L
−1

), du pH (3–9) et de la puissance (20–80 W) 

ont été évalués. Les meilleures performances ont été obtenues à 80 W avec de l'argon comme gaz 

saturant. Le pH n'a eu aucun effet significatif. L'influence de plusieurs matrices d'eau contenant des 

anions (chlorure, sulfate et bicarbonate) et des cations (Fe
2+

) sur la dégradation sonolytique du CV a 

également été étudiée. Aucune différence significative n'a été observée avec la présence de chlorure 

et de sulfate. Cependant, à une concentration relativement faible en polluant (2,45 µmol L
-1

), le 

bicarbonate avait un effet particulier: une concentration élevée en bicarbonate (350 mmol L
-1

) 

produisait un effet néfaste, tandis qu'une faible concentration en bicarbonate (3 mmol L
-1

) 

augmentait l’efficacité du processus. La présence de Fe
2+

 (1 mmol L
-1

) augmentait également la 

dégradation du CV (49 μmol L
-1

) de 32% après 180 min. Les analyses des intermédiaires par GC–

MS ont conduit à l'identification de plusieurs sous-produits sonochimiques: le N, N-

diméthylaminobenzène, le 4- (N, N-diméthylamino) -4 '- (N', N'-diméthylamino) benzophénone et 

le N , N, N ', N'-tétraméthyl-4,4'-diaminodiphénylméthane. La présence de ces structures 

aromatiques a montré que la principale voie de dégradation de CV par ultrasons est liée à la réaction 

avec les radicaux 
•
OH. À la fin du traitement, ces premiers produits ont été convertis en sous-

produits organiques biodégradables pouvant être facilement traités lors d'un traitement biologique 

ultérieur. 

YAN et al., 2005 ont étudiée la dégradation sonochimique du colorant cationique le cristal violet 

(CV). Les effets de la concentration initiale, du pH, de l'intensité de l'énergie ultrasonore, du temps 

de sonication et de la température du milieu sur le processus ont été étudiés. Les résultats indiquent 

que le processus de dégradation ultrasonore du CV suit une réaction de premier ordre et que le 

processus dépend principalement de la réaction de pyrolyse. Le taux de décoloration du CV a atteint 

97,8% en 50 minutes avec une concentration initiale de 30 mg L
-1

, pH 8,0 et l’intensité de l’énergie 

ultrasonore 47,5 W cm
-2

.La présence de H2O2 ou de magnésium lors d'une irradiation ultrasonore 

pourrait produire un radical 
•
OH, ce qui améliore la décoloration sonochimique et la dégradation du 

CV. 
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Ghodbane et al., 2009 ont étudié la dégradation sonolytique d'un colorant anthraquinonique, C.I. 

L'Acid Blue 25 (AB25), en phase aqueuse, par des ondes ultrasonores à haute fréquence (1700 kHz) 

avec une puissance acoustique de 14W. L'efficacité sonochimique du réacteur a été évaluée par 

dosimètre à l'iodure de potassium, réaction de Fricke et rendement de production de peroxyde 

d'hydrogène. Les trois méthodes étudiées montrent clairement la production d'espèces oxydantes au 

cours de la sonication et reflètent bien les effets sonochimiques d'une irradiation par ultrasons à 

haute fréquence. L'effet desparamètres opératoires telles que la concentration initiale en AB25, la 

température de la solution et le pH sur la dégradation de l'AB 25 ont été étudié. De plus, l'influence 

de l'addition de sels sur la dégradation du colorant a été examinée. Le taux de dégradation de 

l’AB25 dépendait de la concentration initiale du colorant, du pH et de la température. L'ajout de sels 

augmente la dégradation du colorant. Des expériences menées à l'aide d'eaux distillées et naturelles 

ont montré que la dégradation était plus efficace dans les eaux naturelles que dans les eaux 

distillées. Pour augmenter l'efficacité de la dégradation d’AB 25, des expériences combinant des 

ultrasons avec Fe (II) ou H2O2 ont été menées. Fe (II) a induit la dissociation du peroxyde 

d'hydrogène produit par les ultrasons, conduisant à la formation des radicaux 
•
OH supplémentaires 

qui améliorent la dégradation du colorant. La combinaison des ultrasons avec du peroxyde 

d'hydrogène semble être une option prometteuse pour augmenter la génération de radicaux libres. ils 

ont trouvé que la concentration en peroxyde d'hydrogène joue un rôle crucial dans la détermination 

du degré d'amélioration obtenu pour le processus combiné. Les procédés ultrasons/H2O2 et 

ultrasons/Fe (II) ont été efficaces pour la dégradation de AB25 dans des solutions aqueuses par 

irradiation ultrasonore à haute fréquence. 

Moumeni et al., 2012 ont étudié l'élimination du vert de malachite (VM), un colorant cationique 

triphénylméthane, par ultrasons à 300 kHz. Les effets de paramètres opératoires tels que la 

concentration initiale de colorant, la puissance des ultrasons et le pH initial sur la dégradation 

sonochimique ont été étudiés. La vitesse initiale de dégradation de VM et de formation de peroxyde 

d'hydrogène en fonction de la concentration initiale a été déterminé. Les résultats obtenus montrent 

que le taux de dégradation augmente avec l'augmentation de la concentration initiale de colorant 

jusqu'à un plateau. Le taux de formation de peroxyde d'hydrogène diminue avec l'augmentation de 

la concentration en substrat et atteint un minimum, suivi d'un taux de production presque constant 

pour les concentrations plus élevées de VM. Le mécanisme de dégradation dominant est la réaction 

du substrat avec les radicaux 
•
OH à la fois à l'interface de bulle liquide-gaz et dans la solution. Ils 
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ont trouvé que la dégradation sonochimique de VM se produit via deux processus compétitifs: la N-

déméthylation et la destruction de la structure conjuguée. Le taux de dégradation augmentait 

proportionnellement avec l'augmentation de la puissance ultrasonore, mais diminuait avec 

l'augmentation de la valeur initiale du pH de 2 à 7. En présence de 10 mg L
-1

 de Fe (II), le taux de 

dégradation initiale du VM devenait deux fois plus important pour une concentration initiale de 

colorant de 5 mg L
-1

 et 1,5 fois supérieure pour une concentration initiale du substrat de 10 mg L
-1

. 

Rayarothet al., 2017 ont étudié la dégradation sonolytique decoomassie brillant bleu (CBB), dans 

l’eau pure ainsi que dans l’eau de rivière. Dans le cas de l'eau pure, une dégradation de 90% a été 

obtenue après 30 min de sonication (fréquence de 350 kHz, puissance de 60 W), alors que dans l'eau 

de rivière, la même efficacité n'a été atteinte qu'au bout de 90 min. La dégradation a également été 

effectuée en présence de diverses concentrations d'ions inorganiques (10-100 mg L
-1

), tels que les 

ions chlorure, sulfate, nitrate, bicarbonate et carbonate, détectées dans l'échantillon d'eau de 

rivière.Une concentration plus élevée en chlorure accentuait la dégradation due au mécanisme de 

relargage. L'amélioration de la dégradation en présence de nitrate est principalement due à la 

variation du potentiel de surface à l'interface de la bulle de cavitation. Les ions bicarbonate et 

carbonate ont amélioré la dégradation en raison de l'implication des radicaux carbonate. Un 

mécanisme de dégradation possible est proposé en fonction du profil du produit déterminé par LC-

MS.La faible efficacité de dégradation dans l'eau de rivière par rapport à celle de l'eau pure est 

probablement due à l'augmentation du taux de dissolution des bulles ou de la fuite des bulles (effet 

de dégazage), et au piégeage des 
•
OH par lamatiére organique (demande chimique élevée en 

oxygène (DCO)). 

Ferkous et al., 2015 ont étudié la dégradation sonochimique du naphtol bleu noir (NBN), un 

colorant acide diazoïque, dans l’eau. Les effets de plusieurs paramètres opératoires tels que la 

concentration initiale en NBN, l'intensité acoustique, la fréquence ultrasonore, la nature du gaz 

dissou et le pH de la solution sur la dégradation du colorant ont été effectués. Les résultats obtenus 

ont montré que les ultrasons dégradaient complètement le NBN (5 mg L
-1

) après 45 min de 

sonication et que la plus grande partie de la demande chimique en oxygène était éliminée après 90 

min de traitement. Il a été constaté que le taux initial de dégradation sonolytique augmentait avec 

l'augmentation de la concentration initiale de NBN. L'adaptation des données expérimentales par un 

modèle de cinétique de Langmuir hétérogène a montré que le NBN se dégradait principalement au 

niveau de la région interfaciale de la bulle par attaque de radicaux hydroxyles (
•
OH). Le taux de 
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dégradation du colorant augmentait considérablement avec l'intensité acoustique dans la plage de 

0,44 à 3,58 W cm
-2

 et diminuait avec la fréquence dans la plage de 585 à 1140 kHz. La vitesse de 

dégradation de la NBN a diminué dans l'ordre de : Ar> air> N2. La dégradation significative a été 

obtenue dans des conditions acides (pH=2) où la vitesse de dégradation initial était supérieure à 

1,37 et à 1,66 que celui observé à pH=6 et pH=10, respectivement. 

X. Conclusion 

Dans ce chapitre, une synthèse bibliographique sur les colorants est réalisée, concernant les 

méthodes de traitement des eaux, les procédés d’oxydation avancée (POA) utilisés dans cette thèse 

et les travaux publiés sur la dégradation des polluants organiques et plus précisément : les colorants 

textiles. Cette étude bibliographiquement en évidence les dangers, les risques et les problèmes 

environnementaux causés par cette pollution, et la nécessité de la dépollution de ces eaux usées 

contenant ces polluants. 

Dans ce chapitre nous avons aussi discuté et démontré le pouvoir oxydant des radicaux hydroxyles 

qui pouvaient dégrader efficacement la quasi-totalité des polluants organiques persistant à cause de 

leur pouvoir oxydant très élevé et de leur non sélectivité vis-à-vis des micropolluants organiques en 

milieu aqueux. Ces radicaux peuvent être générés par divers processus photochimiques, 

sonochimique, électrique et catalytique (Fenton et autres métaux de transition), etc. cette réactivité 

très élevée initie un mécanisme radicalaire par trois modes d'action : addition électrophile, 

abstraction d'atome d'hydrogène et transfert électronique et conduit à la fin à la minéralisation en 

eau, CO2 et acide inorganique. 

La production de ces entités radicalaires par différentes techniques et leur efficacité en terme de 

dépollution peuvent être affectée par plusieurs paramètres en milieu réactionnel comme le pH de la 

solution, la concentration du polluant, l’intensité d’irradiation, la présence des oxydants, des 

piégeurs des radicaux libres et des ions inorganiques, etc. 

Et à la fin de cette recherche bibliographique nous avons donné quelques exemples des travaux 

antérieurs sur la dégradation des colorants par quelques procédés d’oxydation avancée telle que la 

photocatalyse hétérogène et la sonolyse. 
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I. Introduction 

Dans ce chapitre, nous exposons les produits et les réactifs utilisés, les propriétés physico-

chimiques des colorants étudiés, ainsi que les méthodes expérimentales et analytiques, propres à 

chaque technique d’élimination de ces substrats à savoir : l’adsorption (traitement non destructeur), 

la photolyse directe UV (254 nm, et à 365 nm) et l’oxydation par les procédés d’oxydation avancée 

en milieu homogène et hétérogène (traitements destructeurs). 

La photodégradation des trois colorants a été effectuée en milieu homogène et hétérogène en 

utilisant des réacteurs photochimiques de laboratoires, des solutions préparées dans l’eau ultra pure 

et à pH libre et fixé. 

 

II. Matériel et méthodes 

II.1. Réactifs et produits chimiques 

Différents composés organiques et inorganiques ont été utilisés pour ce travail. Tous les réactifs 

utilisés au cours de cette étude dans diverses conditions sont de grande pureté, et ont été employés 

tels que reçus sans purification préalable.  

 

II.1.1. Polluants étudiés  

II.1.1.1. Gentian Violet : aussi appelé le Basic Violet 3, Methyl Violet 10B, son nom systématique 

est le numéro de CAS (CAS 548-62-9) et son C.I est 42555, sa formule moléculaire brute est 

C25H30N3Cl. Il est fourni par la société Biochem Chemopharma. 

II.1.1.2. La Fuchsine Basique : aussi appelé le Basic Violet 14, Magenta et  Rosaniline, son nom 

systématique est le numéro de CAS (CAS 58969-01-0) et son C.I est 42510, sa formule moléculaire 

brute est C20H20N3Cl. Il est fourni par la société chimique Pointed Gérard (France) 

II.1.1.3 La Fuchsine Acide : aussi appelé l’Acid Violet 19, Fuchsin S, Rubine S, son nom 

systématique est le numéro de CAS (CAS 3244-88-0) et son C.I est 42685, sa formule moléculaire 

brute est C20H17N3Na2O9S3. Il est fourni par la société Biochem Chemopharma. 

 

II.1.2. Choix des composés 

Le choix des trois colorants est basé sur les caractéristiques suivantes : 

- même famille (structure de base semblable) 

- deux colorants cationiques et un autre anionique. 

- Solubilité élevée dans l’eau. 

- Analyse simple par spectrométrie UV/visible. 

- Faible volatilité (ou nulle) 

http://www.sigmaaldrich.com/catalog/search?term=548-62-9&interface=CAS%20No.&N=0&mode=partialmax&lang=en&region=DZ&focus=product
http://www.sigmaaldrich.com/catalog/search?term=58969-01-0&interface=CAS%20No.&N=0&mode=partialmax&lang=en&region=DZ&focus=product
http://www.sigmaaldrich.com/catalog/search?term=3244-88-0&interface=CAS%20No.&N=0&mode=partialmax&lang=en&region=DZ&focus=product
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L’ensemble des propriétés physico-chimiques des quatre composés sont récapitulés dans le tableau 

suivant :  

Tableau II.1: Structures et caractéristiques physico-chimiques des trois colorants. 

La fuchsine basique La fuchsine acide Le gentian violet 

Formule chimique: C20H19N3HCl  

Masse Molaire: 337,85 g mol
-1

 

λmaxexp= 544 nm. 

pH : 5-6 (1 g L
-1

 H2O, 25 °C). 

Aspect: solide (poudre). 

Odeur : inodore. 

Volatilité: négligeable. 

Groupement fonctionnel : (-C=C-,  

-NH2). 

 

Formule chimique: C20H17N3O9S3Na2 

Masse Molaire: 585,54 g mol
-1

 

λmaxexp = 544 nm. 

pH : 4–5.20 (10 g L
-1 

H2O, 20 °C). 

Aspect: solide (poudre). 

Odeur : inodore. 

Volatilité: négligeable. 

Groupement fonctionnel : (-C=C-, 

–SO3
−
 et NH2). 

 

Formule chimique: C25H30N3Cl  

Masse Molaire: 407,98 g mol
-1

 

λmaxexp= 584 nm. 

pH : 5-6 (1 g L
-1

 H2O, 25°C). 

Aspect: solide (poudre). 

Odeur : inodore. 

Volatilité: négligeable. 

Groupement fonctionnel : (-C=C-,  

-NR2). 

 

II.1.3. Impact des colorants sur l'environnement ainsi que sur la santé humaine. 

- Génération des sous produits nocifs. 

- Présente un grand danger sur la flore et la faune. 

- Ils présentent aussi des impactes dangereux sur la santé sont dus à certaines capacités de ces 

colorants qui peuvent (Etre mutagènes, Génotoxiques, Cancérigènes, Inhibition ou déficit de 

certains enzymes, Augmentation de la perméabilité intestinale).  

II.1.4. Semi-conducteurs 

Les semi-conducteurs utilisés dans cette étude sont les plus communément connus en photocatalyse, 

le tableau (II.2) présente quelques caractéristiques physico-chimiques des différents semi-

conducteurs utilisés. 

NH2

H2N NH2

SO3
- +NaNa+ -O3S

CH3

SO3
-

N

N N

CH3

CH3

CH3

H3C

CH3H3C
Cl

NH2 Cl-

H2N NH2

CH3
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Tableau II.2: Propriétés physiques des différents TiO2 commerciaux utilisés. 

Catalyseur 

Composition 

(%) 

Anatase/Rutile 

Surface BET 

(m
2
 g

-1
) 

Rayon moyen 

des pores (nm) 

pH 

(10% wt.) 

Densité 

(Kg m
-3

) 

Taille des 

cristallites 

(nm) (Laid, 

2017) 

P25 80/20 55 Nonporeux 3,0-4,0 3800 20 

PC50 100 54 20,1 2,5-4,5 - 19 

PC100 100 80 - 100 - 1,5-3,5 600-900 16 

PC105 100 85 - 95 15,3 3,5-5,5 600-900 24 

PC500 100 317 6,1 5,0-7,5 - 8 

 

II.1.5. Produits chimiques utilisés 

Les expériences menées dans le cadre de cette recherche et dans diverses conditions ont nécessité 

les produits ci-après : 

 

Tableau II.3 : Quelques caractéristiques ainsi que la provenance des composés chimiques étudiés. 

Produit Formule Provenance Pureté (≥ %) 

Acide sulfurique H2SO4 Merck 99 

Hydroxyde de sodium NaOH Carlo Erba 98 

Chlorure de sodium NaCl Labosi 99,5 

Peroxyde d'hydrogène H2O2 Labosi 30, d=1,11 

Bicarbonate de sodium NaHCO3 Prolabo 99 

Carbonate de sodium Na2CO3 Prolabo 99 

Bichromate de potassium K2Cr2O7 Prolabo 99 

Sulfate de mercure HgSO4 Sigma Aldrich 99 

Sulfate d’argent Ag2SO4 Sigma Aldrich 99 

Tert-butanol C4H9OH Prolabo 99 

Nitrate de sodium NaNO3 Sigma Aldrich  99 

Sulfate de sodium Na2SO4 Prolabo 99 

Dihydrogénophosphate de 

sodium. 

Na2HPO4 Sigma Aldrich  99 
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II.2. Dispositifs d'irradiation 

 

II.2.1. Irradiation à 254 nm 

Le dispositif utilisé pour les irradiations de solutions homogènes à 254 nm consiste en une enceinte 

métallique à base cylindrique équipée de trois lampes germicides UV à vapeur de mercure moyenne 

pression d’une puissance de 30 W chacune, émettant principalement un rayonnement 

monochromatique à 254 nm. Les lampes, fixées le long de la paroi de l’enceinte, entourent le 

réacteur qui est placé au centre d’une longueur de 40 cm et d’un diamètre intérieur de 2 cm. Ce 

dernier est un tube en quartz présentant donc une bonne transmittance au rayonnement UV. Il est 

rempli à environ la moitié de sa capacité avec 80 ml de la solution à irradier, le système est refroidi 

par un ventilateur. 

 

 

Figure II.1: Dispositif d’irradiation à 254 nm. 

 

 

Figure II.2: Spectre  d’émission d’une lampe émettant à 254 nm. 
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II.2.2. Irradiation polychromatique (300 nm <λirr< 450 nm) : 

 

Le dispositif utilisé dans ce cas, est constitué d’un cylindre à base elliptique à l’intérieur duquel est 

placé, à l’endroit de l’un des axes focaux, un tube fluorescent de type « Philips TLAD 15 W/05 ». Le 

spectre d’émission de cette lampe présente un maximum vers 365 nm et une largeur de bande à mi-

hauteur de 50 nm. Le réacteur, en Pyrex est muni d’une double enveloppe permettant une 

circulation d’eau, est placé selon l’autre axe focal. Ce réacteur doit répondre à deux impératifs : 

éviter la perte du réactif par évaporation, d’une part, et permettre le renouvellement en oxygène, 

d’autre part. L’homogénéité du milieu est assurée par une agitation magnétique. La puissance 

photonique mesuré 1,5±0.1 mW.cm
-2

. 

 

Figure II.3: Dispositif d’irradiation à 365 nm polychromatique. 

 

Figure II.4: Spectre d’émission de la lampe polychromatique. 

II.2.3. Irradiation sonochimique à 516 kHz : 

Les expériences de dégradation sonochimique ont été menées pour étudier les effets de divers 

paramètres opérationnels sur la performance du système de traitement. Les ondes ultrasonore à 516 

Entré et sortie de l’eau de 

refroidissement 

 

Solution à traiter  

Barreau magnétique 

1. Agitateur 

2. Lampe 

3. Enceinte cylindrique 

4. Réacteur en Pyrex 
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kHz ont été émis du fond du réacteur à travers d’un disque piézoélectrique (diamètre 4 cm) fixé sur 

une plaque de Pyrex (diamètre 5 cm). La température de la solution a été contrôlée en utilisant un 

thermocouple immergé dans le milieu réactionnel. La température à l'intérieur du réacteur a été 

maintenue à 25 ± 3 °C en faisant circuler l'eau de refroidissement à travers une enveloppe entourant 

le réacteur. La puissance acoustique dissipée dans le réacteur a été estimée à l'aide de la méthode 

calorimétrique standard [Koda et al., 2003 ; Mason et al., 1992]. La solution a été périodiquement 

échantillonnée pendant la réaction et puis analysée. 

 
 

(a)                                                                                     (b) 

Figure II.5: Réacteur d’irradiation sonochimique à 516 kHz (a : photo de montage au cours de 

réaction, b : Schéma du réacteur ultrasonore utilisé pour la dégradation du gentian violet. 

 

II.3. Détails de calcul théorique par méthode Informatique 

Des calculs par la théorie de densité fonctionnelle (DFT) ont été effectués sur le composé étudié en 

utilisant le programme Amsterdam Density Functional (ADF) avec la version 2014.01 [ADF.01, 

2013], développé par Baerends et ses collègues [Baerends et al., 1973 ; Te Velde et al.,1992 ; 

Guerra et al., 1998 ; Bickelhaupt et al., 2007 ; Te Velde et al., 2001]. La corrélation électron a 

été traitée par l’approximation de densité locale (LDA) en se basant sur la paramétrisation de 

Vosko–Wilk–Nusair [Voskoet al.1980]. Les corrections non-locales de Becke et Perdew  (1986) 

ont été ajoutées aux énergies d’échange et de corrélation, respectivement grâce au programme 

(BP86) [Becke, 1986 ; Becke, 1988 ; Perdew, 1986a ; Perdew, 1986b]. La procédure d'intégration 

numérique appliquée aux calculs a été développée par Velde et al [Te Velde et al., 2001]. Les 

configurations électroniques des atomes ont été décrites par un ensemble de base à trois orbitales de 
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type triple--ζ(ater) Slater (STO). Les optimisations géométriques complètes des molécules ont été 

réalisées à l'aide de la méthode de gradient analytique mise en œuvre par Versluis et Ziegler 

[Versluis et al.1988]. Des calculs sans restriction de spin ont été effectués pour tous les systèmes à 

coque ouverte. Des calculs de fréquences [Fan et al., 1992a ; Fan et al., 1992b] ont été effectués 

sur tous les composés étudiés pour vérifier que les structures optimisées sont au minimal local. 

Les énergies d'excitation singlet-triplet et singlet-triplet et les longueurs des dipôles de transition ont 

été calculées en utilisant le TD-DFT implémenté dans le code réponse [Runge et al., 1984] dans le 

paquet ADF de programmes utilisant la fonction B3LYP hybride (fonction d'échange hybride à trois 

paramètres de Becke) [Becke, 1993] couplé avec la fonction de corrélation non locale de Lee-Yang-

Parr) [Lee et al., 1988]. 

L'effet solvant utilisant le modèle de criblage Conductor-like pour solvant réaliste (COSMO-RS) 

développé par Klamt et ses collègues [Klamt et al., 1993] a été introduit dans les calculs DFT à 

point unique, où les coordonnées cartésiennes ont été extraites des optimisations géométriques. La 

représentation des orbitales moléculaires et des structures moléculaires a été faite en utilisant ADF-

GUI [ADF.01, 2013], et MOLEKEL4.1 [Flükiger et al., 2002], respectivement. 

II.4. Méthodologie expérimentale. 

 

II.4.1. Préparation des solutions 

 

Les solutions ont été préparées avec de l’eau ultra-pure grâce à un appareil Milli-Q (Millipore, 

Bedford, MA, USA) de résistivité (R ≥ 18 MΩ cm).. Les solutions mères des colorants (100 mg L
-1

) 

ont été préparées par dissolution respective de leurs sels dans l’eau ultra-pure à l’obscurité et sous 

agitation magnétique pour faciliter la dissolution. Les solutions filles devant servir à l’analyse, ont 

été obtenues par des dilutions successives jusqu’aux concentrations désirées. Des courbes 

d’étalonnage des colorants ont été établies pour déterminer les concentrations résiduelles des 

substrats avec les différentes techniques expérimentales utilisées. 

 

II.4.2. Etude thermique des colorants 

 

Les expériences ont été effectuées dans des fioles de 100 ml, enveloppées avec du capuchon noir et 

laissées à température ambiante. Les résultats expérimentaux montrent que les substrats sont 

stables.  
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II.4.3. Préparation des solutions des mélanges colorants/sels 

On prépare 200 ml d’une solution colorée de concentration égale à 100 mg L
-1

; d’autre part, une 

solution de sels (NaCl, NaNO3, Na2SO4, NaHCO3, Na2CO3 et Na2HPO4) de concentration égale à 1 

mol L
-1

 est préparée. Une série de concentrations de sels ayant de 10
-4

 mol L
-1 

jusqu’à 10
-1

 mol L
-1

 

est rajoutée à une concentration initiale du colorant égale à 10 mg L
-1

, avec un volume global de 50 

ml de solution a irradié. Ce mélange est introduit dans le réacteur à double enveloppe, en présence 

de 1 g L
-1

 du catalyseur. 

 

II.4.4. Essais d’adsorption 

 

La procédure expérimentale suivie est une simple "méthode Batch " dont les expériences réalisées 

à l’obscurité consistent à introduire un volume de 100 ml d’une solution de chaque colorant à 

différentes concentrations allant de 2,5 à 20 mg L
-1 

à pH initial (pHFB = 5,7, pHFA = 5,2 et pHGV = 

5,8) avec une masse de TiO2 en suspension à une concentration de 1 g L
-1

, pendant 60 min à une 

température constante (T= 20± 2 
o
C) et sous agitation magnétique continue (300 tours /min). Le 

contrôle de la température a été effectué par bain thermostaté qui permet la circulation d'eau de 

refroidissement. On effectue des prélèvements à des intervalles de temps réguliers. L’analyse par 

spectrophotométrie UV-Visible permettra de déterminer les concentrations résiduelles des substrats 

étudiés au cours du temps durant le processus d’adsorption. 

Par ailleurs pour assurer une bonne dispersion des particules solides des deux adsorbants, nous 

avons adopté la valeur de 1g L
-1

 (ou 0,1 g  100 ml
-1

) pour le rapport solide/liquide. 

 

II.4.5. Processus d'adsorption 

 

En adsorption, le mode opératoire comporte les étapes suivantes : 

- La préparation de la solution de colorant. 

- l’introduction de support TiO2 dans le réacteur. 

- La mise en agitation (300 tour min
-1

) à température contrôlée. 

- Les prélèvements effectués aux temps de réactions requis à l’aide d’une seringue et filtrées sur des 

membranes (Millipore HA 0,45 μm) permettant la séparation des phases solides et liquides. 

- L’analyse du filtrat par spectrophotomètre UV/ visible. 
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II.4.6. Processus de photochimique 

 

En photochimie (photolyse et procédé d’oxydation avancé), le mode opératoire est simple et 

comporte les étapes suivantes : 

- L’introduction des solutions du colorant (100 ml), dans les réacteurs des différents dispositifs 

d'irradiation. 

- L’irradiation continue de ces solutions à 254 nm, ou à 365 nm polychromatique. 

- Les prélèvements effectués aux différents temps de réaction à l’aide d’une seringue, sans avoir 

recours à une filtration dans le milieu homogène. 

- L’analyse par spectrophotométrie UV/visible. 

En photocatalyse, le mode opératoire comporte les étapes suivantes : 

- La préparation des solutions en colorants. 

-  L’introduction du catalyseur (TiO2) dans le réacteur. 

- L’agitation de la suspension pendant 30 minutes a l’obscurité pour atteindre l’équilibre 

d’adsorption/désorption du colorant sur le TiO2. 

- Les prélèvements effectués au temps de réaction voulus à l’aide de seringues puis ils ont été filtrés 

à travers des filtres Millipore (0,45 μm) qui permettent la séparation des phases solides et liquides. 

- L’analyse du filtrat par spectrophotomètre UV/ visible. 

 

II.4.7. processus sonochimique 

 

L’eau ultra pure a été utilisée pour la préparation de solutions aqueuses. La température de la 

solution traitée par ultrasons a été maintenue constante à 25 ± 3°C en faisant circuler un liquide de 

refroidissement dans une chemise entourant le réacteur. L'énergie ultrasonore dissipée dans le 

réacteur a été estimée par la méthode colorimétrique. Des expériences de dégradation sonolytique 

du gentian violet ont été effectuées dans différentes conditions en utilisant une concentration initiale 

constante de colorant de 10 mg L
-1

 et un volume de 200 ml. Des aliquotes ont été prélevées 

périodiquement dans le réacteur, puis les concentrations du colorant ont été déterminées par 

spectrophotométrie à 584 nm (longueur d'onde d'absorption maximale de GV dans la région 

visible). Le pH des solutions de GV est ajusté par ajout d’hydroxyde de sodium (NaOH) ou d’acide 

sulfurique (H2SO4). 
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II.5. Techniques analytiques  

 

II.5.1. pH-mètre 

Les mesures de pH des différentes solutions ont été effectuées à l'aide d'un pH mètre à 

microprocesseur de type «HANNA instruments» équipé d'une électrode de verre combinée. 

L'étalonnage préalable de l'appareil a été effectué avec des tampons commerciaux de pH : 4,7 et 10. 

Le pH a été ajusté à différentes valeurs en utilisant l'acide sulfurique H2SO4 (10
-1

M) et la soude 

NaOH (10
-1

M). 

 

II.5.2. Radiomètre 

Les flux lumineux émis par les lampes équipant les différents réacteurs ont été mesurés par un 

radiomètre VLX-3W (Vilber Lourmat, Marne la Vallée, France), équipé de différentes sondes 

(cellules photoélectriques) permettant de mesurer l’intensité lumineuse (mW cm
-2

) à différentes 

longueurs d’onde.  

- Sonde CX-365 : calibrée pour la zone spectrale 355-375 nm (UV-A) 

- Sonde CX-254 : calibrée à 254 nm (UV-C) 

 

Figure II.6: Radiomètre VLX-3W de marque  Vilber Lourmat équipés des sondes. 

 

II.5.3. Analyse par spectrophotométrie UV/visible 

 

Le spectrophotomètre que nous avons utilisé est un appareil qui permet de mesurer directement les 

densités optiques. Les analyses sont effectuées sur un spectrophotomètre 

"EVOLUTION 201" piloté par un ordinateur. Les longueurs d'onde maximales sont obtenues 

directement par balayage automatique entre 200 et 800 nm. Des cuves en quartz de 1 cm de trajet 
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optique sont utilisées. Deux sources de lumière sont utilisées : une lampe visible tungstène halogène 

et une lampe UV au deutérium. La vitesse de balayage a été fixée à 1200 nm min
-1

. Les blancs sont 

réalisés dans une cellule en quartz identique à la précédente avec de l’eau ultra pure. Les mesures 

des concentrations résiduelles ont été obtenues par interpolation à l'aide des courbes d'étalonnage. 
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Figure II.7: Spectres UV visible des trois colorants à pH naturel, [colorant]0= 10 mg L
-
.
1
 

 

II.5.4. Etablissement des courbes d’étalonnage 

 

Les solutions aqueuses des colorants étudiés, ont été préparées par dissolution respective de leurs 

poudres dans de l’eau ultra-pure. Cette démarche consiste à préparer d'abord des solutions mères de 

concentration 100 mg L
-1

, à partir de laquelle nous avons préparé, par dilutions successives, une 

série de solutions de concentrations bien déterminées (2,5, 5, 10, 15 et 20 mg L
-1

). Ces dernières ont 

été, par la suite, analysées par spectrophotométrie UV/Visible. Nous avons établi ainsi les droites 

d’étalonnage, représentant la densité optique (ou absorbance) relative au maximum d’absorption, en 

fonction de la concentration C, obéissant ainsi à la loi de Beer- Lambert qui sert à établir une 

relation entre l’absorbance, l’épaisseur de l’échantillon et la concentration des espèces absorbantes. 

Cette relation s’écrit : 

Log (I0/I) = εLC                                                                                                                              (II.1) 

Où Log (I0 /I) représente l’absorbance A 

Avec:  ε: Coefficient d’extinction molaire (L mol
-1

 cm
-1

). 

L : Epaisseur de la cuve (cm). 

C : Concentration (mol L
-1

). 
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I0: Intensité de l’énergie d’irradiation arrivant sur l’échantillon (Lumière incidente). 

I : Intensité de la radiation qui a traversé l’échantillon (Lumière transmise). 

La loi de Beer-Lambert n’est vérifiée que si les conditions suivantes sont respectées : 

- Lumière monochromatique. 

- Solutions très diluées. 

- Pas de réflexion, diffusion, ou fluorescence du faisceau incident.  

La courbe d’étalonnage pour le colorant Vert de malachite est représentée sur la Figure II.7. 

Ce qui va permettre l’établissement de la courbe d’étalonnage à λmax de chaque colorants et selon la 

loi de Beer Lambert. 
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Figure II.8: Courbes d’étalonnage de la fuchsine basique (a), et la fuchsine acide (b) et de gentian 

violet (c). 
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II.5.5. Demande chimique en oxygène (DCO) 

 

La demande chimique en oxygène ou DCO constitue l’une des principales méthodes de 

détermination de la pollution organique globale d’une eau résiduaire ou naturelle. Son principe 

repose sur l’oxydation à chaud en milieu sulfochromique concentré de la matière organique de 

l’échantillon et sur le dosage du chrome hexavalent résiduel. L’intérêt de la micro-DCO réside dans 

la facilité de mis en œuvre de la méthode [Thomas et Mazas, 1986]. 

 

II.5.5.1. Dispositif de la demande chimique en oxygène (DCO) 2-30 mg L
-1 

: 

 

- Un bloc chauffant à 150 °C à 16 postes, de type WTW CR 3200 capable de recevoir des tubes 

bouchés avec joint téflon SVL 16x100 à été utilisé dans cette étude. 

- Spectrophotomètre double faisceau et cuve de 10 mm. 

- Pipettes ou distributeur de précision (reproductibilité ≤ 0,2%), volume 3,2 et 1ml.  

 

Figure II.9: Bloc chauffant pour réalisation de la DCO marque WTW.CR3200. 

 

II.5.5.2. Etablissement de la courbe d’étalonnage de la DCO (Méthode 2-30 mg L
-1

) 

 

La mesure de la demande chimique en oxygène (micro-DCO) est une détermination de la matière 

organique dans l'eau qui est basée sur son oxydabilité par le bichromate. La valeur de la DCO 

caractérise la quantité de substances chimiquement oxydables présentes dans l’eau. Il s’agitde la 

quantité d’oxygène nécessaire pour oxyder principalement les composés organiques présents en 

milieu aqueux. Les substances organiques sont traitées chimiquement dans des conditions 
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d’oxydation très sévères, de façon à estimer aussi celles qui sont difficilement dégradables 

biologiquement, comme les composés organiques chlorés. 

La détermination de la DCO se fait essentiellement par oxydation avec le dichromate de potassium 

(K2Cr2O7) dans une solution d’acide sulfurique portée à ébullition, dans un bloc chauffant pendant 

2heures (T =148 ±2 °C), en présence d’ions Ag
+
 comme catalyseurs d’oxydation et d’ions Hg

+ 

permettant de complexer les ions chlorures. La quantité de chrome Cr
+3

 résiduaire sera ensuite 

déterminée par analyse spéctrophotométrique à λ=440 nm, selon la méthode de Thomas et Mazas 

[Thomas et Mazas. 1986]. Dans ces conditions, 95 à 97 % des composés organiques sont oxydés. 

Afin de réaliser la courbe d’étalonnage, des solutions aqueuses de l’acide benzoïque aux diverses 

concentrations, ont été préparées par dissolution respective de leur poudre dans de l’eau ultra pure. 

Des tubes à essais, bien nettoyés et bien séchés dans une étuve (pour enlever toute trace 

d’humidité), sont préparés pour y mettre successivement : 

 3 ml de la solution de sulfate d’argent (1,65 g de sulfate d’argent cristallisé dans 250 ml 

d’acide sulfurique concentré), 

 0,1g de sulfate de mercure cristallisé, 1 ml de solution de dichromate de potassium (2,45 

g.L
-1

)  

 2 ml d’échantillon prélevé de chacune des solutions colorées préparées préalablement. 

 1 ml de dichromate de potassium 2,5.10
-3

 mol.l
-1

 

Après une fermeture hermétique et homogénéisation, les tubes sont placés dans un bloc chauffant 

pendant 2h à 148°C. L’analyse par spectrophotométrie UV-visible pour une longueur d’onde de λ= 

440 nm, relative à la longueur d’onde d’absorption maximale du dichromate de potassium, nous 

permettra d’évaluer l’absorbance correspondant à chaque solution du colorant préparée ci-dessus. 

La droite d’étalonnage, représentant la densité optique, en fonction de la concentration C, est 

représentée sur la figure II.9. 

 

La valeur de la DCO (mg L
-1

) = [K2Cr2O7]initiale-[K2Cr2O7]résiduélle.                                               (II.2) 
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Figure II.10: Courbe d’étalonnage du DCO obtenue par spectrophotométrie UV-Visible dans la 

gamme de 2 à 30 mg L
-1

. 

II.5.5.3. Mesure de la demande chimique en oxygène DCO (Calcule de la DCO théorique) 

1) Gentian violet 
 

C25H30ClN3  +36 O2                                                           25CO2 + 13 H2O  + 3NO3
- 
+ Cl

- 
+4H

+                               
(II.3)

 

1 mole de GV                                                36 mole d’O2 

407,98 g mol
-1

                                                36  x 32 g L
-1

       

10 x10
-3

   g L
-1

                                                       X  

DCOth=  28,24   x 10
-3 

g L
-1

= 28,24  mg L
-1

 

2) Fuchsine Basique
 

C20H20N3Cl + (57/2) O2                                                  20CO2 + 8 H2O +3NO3
- 
+ Cl

- 
+4H

+                                    
(II.4)

 

1 mole de la FB                                               28,5 mole d’O2 

337,85 g mol
-1

                                                   28,5  x 32 g L
-1

       

10 x10
-3

   g L
-1

                                                       X  
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DCOth=  26,99 x 10
-3

g L
-1

 = 26,99  mg L
-1

 

3) Fuchsine acide 
 

C20H17N3O9S3Na2 +33 O2                                                20CO2 + 5 H2O+3NO3
-
+3SO4

2−
+2Na

+
+7H

+            
(II.5)

 

1 mole de la FA                                                33 mole d’O2 

585.54 g mol
-1

                                                    33  x 32 g L
-1

       

10 x10
-3

   g L
-1

                                                       X  

DCOth=  18,03 x 10
-3

g L
-1

 =   18,03 mg L
-1

 

Cette valeur de DCO théorique calculée est dans le domaine de la méthode 2-30 mg L
-1

 décrites 

précédemment. 

 

II.5.5.4. Calcul de la DCO expérimentale 

Le calcul de la DCO expérimentale pour chaque échantillon se faite selon l’équation suivante  

DCO= K(A0-At).                                                                                                                             (II.6) 

K : la pente de la droite de l’étalonnage (K=79,96). 

A0 :l’absorbance du blanc, et At : l’absorbance de l’échantillon. 
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I. Introduction 

Dans cette partie, nous présentons les résultats relatifs à la dégradation des trois colorants (FB, FA 

et GV) par méthode photochimique pure (photolyse directe) ou par un procédé d’oxydation avancée 

en phase homogène (UV/H2O2).   

Pour ce faire, nous déterminerons successivement : 

1- Etude spectrale des colorants en milieu acide, naturel et basique. 

2- Etude du spectre d’absorption de chaque colorant obtenus expérimentalement ou calculé 

théoriquement par la méthode TD-DFT. 

3- Etude cinétique de la dégradation des trois colorants par photolyse directe. 

4- Etude de l’influence de la longueur d’onde et de l’intensité lumineuse sur le processus 

photolytique. 

5- Etude de la décoloration des trois colorants (la FB, la FA et le GV) en milieu homogène par 

le procédé d’oxydation avancée H2O2 /UV à 254 nm. 

 

II. Spectres d’absorption UV– visible des colorants 

Les spectres d'absorption expérimentaux des trois colorants étudiés avec une concentration de 

(3×10
-5

 mol L
-1

) et un pH naturel sont représentés sur la figure III.1. 

Le spectre UV-visible de la fuchsine basique (FB) en milieu dilué (pH = 5,8±0.5) présente 3 bandes 

à intensité variable qui se situent respectivement à 204 nm, 288 nm et 544 nm (ε= 66760 ± 200 L 

mol
-1

cm
-1

). La bande visible est due à la transition n→π*  du cycle benzénique lié au groupement (–

NH2) (λmax= 544 nm). Cette dernière est responsable de la coloration rose mauve qui caractérise la 

FB à cette valeur de pH. Pour augmenter la sensibilité, l'analyse a donc été faite à 544 nm pour 

suivre la coloration résiduelle du colorant.  

Le spectre UV-visible de la fuchsine acide (FA) (pH=5,5±0.5) est semblable à celui de la 

FB avec les mêmes bandes d’adsorption (localisées respectivement à 204 nm, 288 nm et 

544 nm (ε= 37629 ± 200 L mol
-1 

cm
-1

), mais il présente un effet hypochrome sur les trois 

bandes d’adsorption.   

Le spectre UV-visible du GV (3×10
-5 

mol L
-1

) en milieu dilué (pH=5,7±0.5) montre l’existence de 4 

bandes d’absorption à intensité variable et localisées respectivement à 208 nm, 248 nm, 300 nm et 

la plus intense à 584  nm (= 51308 ± 200 L mol
-1

 cm
-1

). La bande visible est due à la transition 

n→π* du cycle benzénique lié au groupement (–N(CH3)2) (λmax= 584 nm). On note un déplacement 
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bathochromique de la bande visible du GV par rapport à la FB et la FA qui est due à la présence des 

groupements NR2. 

 

Figure III.1 : Spectres UV-Visible expérimentaux de FB, FA et GV à pH naturel,  

[Colorant]0 = 3×10
-5

 mol L
-
.
1 

 

II.1. Influence du pH sur les spectres des trois colorants  

Le pH a influé le comportement de la fuchsine basique en milieu basique comme la montre la figure 

III.2, où nous avons observé une disparition de la couleur de la solution, virant du rose au 

transparent. Par contre, en milieu acide (pH=2,5), nous n’avons observé aucun changement sur la 

couleur ou les positions des bandes. 

La fuchsine basique est un colorant organique, la molécule peut exister sous deux formes, soit 

ionisée ou non selon le pH du milieu. La forme ionisée (forme cationique) de la molécule, qui est 

responsable de la couleur rose caractéristique du produit, est prédominante en milieu acide alors que 

dans une eau alcaline, la fuchsine basique est convertie sous sa forme non ionisée incolore (forme 

moléculaire).  
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Figure III.2 : Évolution du spectre UV-Visible de la fuchsine basique à différents pH,  

[FB]0 = 3×10
-5 

mol L
-
.
1
 

Dans le cas de la fuchsine acide nous avons observé un comportement similaire à celui de la FB en 

milieu basique ou nous avons remarqué une disparition de la couleur de la solution, virant du rose 

au transparent à partir des pH supérieur à 6, par contre dans le milieu acide à pH=2,54 nous avons 

observé une faible diminution de la bande la plus intense à 544 nm et une augmentation des deux 

bandes situées dans la région ultraviolette sans changement des positions des bandes ni dans leurs 

formes (Figure III.3).   
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Figure III.3 : Évolution du spectre UV-Visible de la fuchsine acide à différents pH,  

[FA]0 = 3×10
-5 
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Pour le GV, la figure III.4 représente l’évolution du spectre d’absorption d’une solution du gentian 

violet (10 mg L
-1

) en fonction de la DO pour différentes valeurs de pH. Nous avons remarqué que le 

pH a influencé le comportement du gentian violet en milieu acide (pH=2,6), où nous avons observé 

un changement de couleur de la solution, virant du violet au bleu violacé. Dans ces conditions, nous 

avons constaté une faible diminution du coefficient d’absorption (= 40119 L mol
-1 

cm
-1

). Par 

contre, en milieu basique (pH=11,5), nous n’avons observé aucun changement de position ou de 

l’intensité de ces bandes. 

 

Figure III.4 : Évolution du spectre UV-visible de gentian violet à différents pH,  

[GV]0 = 3×10
-5

mol L
-1

 

 

Il convient de mentionner que le pH affecte le spectre UV-visible principalement dans le milieu 

basique (de pH = 6,5 à 12) pour la fuchsine basique et la fuchsine acide (Figures III.2 et III.3), où 

des effets hypo-chromiques ont été observés. En outre, le changement de la couleur rouge à incolore 

a été observé avec les deux colorants (FB et FA). Cela peut être expliqué qu’en milieu basique, la 

réaction inverse se produit, l'ion hydroxyle attaque de retour la forme quinoïde (forme ionique de 

couleur rouge) pour libérer un électron, la convertissant en sa forme benzénoïde (forme moléculaire 

incolore). On peut déduire que ce comportement ne permet pas le calcul des pKa de nos substrats vu 

qu’on a une forme incolore. 

Par ailleurs, nous avons constaté aussi une disparition totale de la bande la plus intense du spectre 

responsable de la couleur à 544 nm pour la fuchsine basique et acide en milieu basique. 
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La réaction suivante (III.1) et les figures (III.5 et III.6) expliquent comment le processus se déroule. 

Les longueurs d'onde expérimentales maximales de la FB et la FA ont été trouvées en accord avec 

les longueurs théoriques [Sabnis, 2010]. 

Colorant (forme quinoïde) + OH
-                                          

colorant (forme benzénoïde) + e
-
(aq)            (III.1) 

     Forme ionique de couleur rouge                            forme moléculaire incolore 

 

 

Figure III.5 : Forme ionique et moléculaire de la fuchsine basique. 

 

Figure III.6 : Forme ionique et moléculaire de la fuchsine acide. 

 

 

 

Couleur rouge                                                                Incolore 

 

Couleur rouge                                                                        Incolore 
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III. Etude théorique 

III.1. Optimisation de la géométrie utilisée  

 

Afin d'avoir un aperçu approfondi sur les structures moléculaires, les structures électroniques et les 

liaisons, des optimisations géométriques complètes sans contrainte de symétrie ont été réalisées sur 

les colorants suivants : la fuchsine basique (FB), la fuchsine acide (FA) et le gentian violet (GV). La 

numérotation des atomes et les structures obtenues sont affichées sur la figure III.7. Les géométries 

montrent des structures déformées autour de l'atome central C(1), où les cycles phényles sont 

orientés les uns aux autres par 37°, 46° et 59° pour les composés (FB), (FA) et (GV), 

respectivement, comparables à la structure du triphénylméthane caractérisée par la diffraction des 

rayons X [Andersen, 1965]. 

Pour les trois composés, les atomes C(1), C(2), C(8) et C(14) sont dans le même plan et la moyenne 

distance de liaison C(1) -C(2), C(1) -C(4) et C(1) -C(14) est dans la gamme 1,445-1,456 Å qui sont 

compatibles avec un ordre de liaison de 1,5 et suggère un schéma délocalisé et l'hybridation sp2 de 

l'atome C(1). Les distances de liaison C-C dans les trois cycles phényle sont comprises entre 1,386 

et 1,418 Å, ce qui correspond à un ordre de liaison de 1,5, correspondant à des systèmes π 

délocalisés. Les distances moyennes de liaison C-N sont d'environ 1,36 Å correspondent à des 

liaisons simples. Les densités électroniques obtenues par les calculs NBO donnent une charge 

positive de l'atome C(1) de +0,13, +0,12 et +0,14 pour les espèces (FB), (FA) et (GV). Les résultats 

montrent clairement que les paramètres géométriques ne sont pas sensibles aux substitutions NH2, 

N(CH3)2 et SO3
-
, tandis que cinq atomes parmi six de chaque noyau phényle portent une charge 

négative contre une charge positive de la sixième, à savoir le C(5) acquiert des charges positives de 

+0,19, +0,21 et +0,20 pour (FB), (FA) et (GV), respectivement, qui est relié à l'atome d'azote ayant 

une charge négative importante de -0,72, -0,73 et -0,75 pour (FB), (FA) et (GV), respectivement. Il 

est important de noter que les atomes de soufre et d'oxygène du substituant SO3
-
 du composé (FA) 

portent respectivement des charges moyennes de +2,16 et -0,94, en accord avec la différence de 

leurs électronégativités. 



                               Chapitre III : Etude théorique et Photolyse directe des colorants à 254 nm 

 

129 

 

Figure III.7 : Numérotation atomique adoptée dans tout le document (a). Géométries optimisées 

pour (FB) (b), (FA) (c) et (GV) (d). 

 

 

Les orbitales moléculaires (OM) situées à proximité des niveaux HOMO et LUMO sont tracées, où 

les énergies HOMO et LUMO sont données entre parenthèses en  (eV). Évidemment, on peut 

observer les ressemblances des LUMO des composés (FB), (FA) et (GV), mais avec de légères 

différences de contribution. Les énergies HOMO-LUMO calculées (eV) suivent l'ordre croissant : 

FA (1,39)<GV (1,65)<FB (1,81). Les énergies des orbitales sont en accord avec leurs caractères et 

leurs localisations atomiques comme indiqué à la figure III.8. L’HOMO du composé (FA) trouvé à 

haute énergie est principalement des orbitales p-oxygène présentant un caractère non-liant, mais 

donnant lieu à des interactions répulsives oxygène-oxygène, ainsi ; déstabilisant les orbitales 

correspondantes. 
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Figure III.8 : Présentation des OM pour [FB] (a), [FA] (b) et [GV] (c). Les énergies HOMO et 

LUMO entre parenthèses sont données en (eV). 
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Tableau III.1 : Transitions électroniques calculées, nombre d'états excités singlets, contributions 

dominantes aux excitations électroniques en pourcentages, longueurs d'onde, forces d'oscillation et 

énergies excitation des colorants. 

Colorant No Transition électronique % Longueur 

d'onde 

(nm) 

Force 

d’oscillation 

(u. a) 

Énergie 

d’excitation(eV) 

 

[FB] 

 

 

1A 

2A 

 

9A 

 

 

10A 

Bande A 

HOMO          LUMO 

HOMO-1       LUMO 

Bande B 

HOMO-1       LUMO+2 

HOMO-1       LUMO+3 

HOMO          LUMO+2 

HOMO          LUMO+2 

HOMO-1       LUMO+3 

HOMO          LUMO+3 

HOMO-1       LUMO+3 

 

99 

90 

 

33 

29 

25 

49 

16 

15 

13 

 

528 

534 

 

268 

 

 

285 

 

1,69 

0,983 

 

0,098 

 

 

0,221 

 

2,33 

2,37 

 

4,61 

 

 

4,66 

 

[FA] 

 

 

1A 

2A 

 

10A 

Bande A 

HOMO          LUMO 

HOMO-1       LUMO 

Bande B 

HOMO-1       LUMO+2 

 

99 

85 

 

91 

 

538 

 

 

322 

 

1,21 

1,10 

 

0,117 

 

2,28 

2,35 

 

3,87 

 

[GV] 

 

 

1A 

2A 

 

10A 

Bande A 

HOMO          LUMO 

HOMO-1       LUMO 

Bande B 

HOMO-1       LUMO+2 

 

99 

99 

 

93 

 

566 

 

 

310 

 

2,20 

1,90 

 

0,19 

 

2,17 

2,35 

 

3,87 

 

III.2. Les Spectres électroniques 

Les spectres électroniques théoriques des composés étudiés ont été obtenus en utilisant la méthode 

de la théorie de la fonction de densité dépendant du temps (TD-DFT) au moyen de B3LYP 

fonctionnelle dans l'eau [Jacquemin et al., 2008 ; Jacquemin et al., 2011]. Des travaux théoriques 

antérieurs ont montré que B3LYP donnait relativement de bons résultats par rapport aux données 

expérimentales disponibles [Mansouri et al., 2014 ; Kwasniewski et al., 2000]. 
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Les calculs théoriques permettent d'identifier la forme spectrale et les positions de bande composées 

de différentes transitions électroniques basées sur l'analyse de la localisation orbitale moléculaire et 

leurs coefficients. 

En effet, les spectres électroniques des composés (FB), (FA) et (GV) montrent des ressemblances 

de formes et de positions de bande (Figure III.9 et tableau III.1). Vraiment, les bandes principales 

apparaissent dans la région visible et sont centrées à 528, 538 et 566 nm pour (FB), (FA) et (GV), 

respectivement, affichant le maximum de longueurs d'onde et reproduisant les spectres 

expérimentaux UV-vis comme clairement montré par les figures 9 (a), 9 (b) et 9 (c). Pour le 

composé (FB), la bande principale est composée de deux transitions électroniques : l'une est 

dominée par HOMO à LUMO, qui est liée à la transition électronique du système  d'un cycle 

phényle et la paire non liante des atomes d'azote et le système * des cycles phényle et *C-N 

(transition de type net*) comme esquissé sur la figure III.9 (a), alors que la deuxième 

transition est dominée par les HOMO-1 à LUMO en raison de la transition électronique de deux 

cycles phényle et la paire d'azote non liante et *C-N(transition de type n–* et*) comme le 

montre la figure III.9 (a). La force calculée de l'oscillateur de 1,6 u.a décrit bien l'intensité de cette 

bande. 

Le spectre électronique de la FA affiche une bande principale à 538 nm contre une valeur 

expérimentale de 544 nm comme le montre la figure III.9 (b), mais avec une force d'oscillateur 

relativement faible de 1,2 u.a comparée à celle de (FB) de 1,6 u.a. Cela est dû aux transitions 

électroniques qui se sont produites entre HOMO-1 et HOMO et LUMO, qui sont de caractère *C-

Nanti-liants, non liants à l'intérieur des cycles phényliques et non liés à l'atome C (1). L'analyse des 

OM impliquées dans les transitions électroniques ne montre que l'implication des orbitaux p-

oxygène d'un substituant SO3
-
. 

Pour le composé (GV), la bande principale se trouve à 566 nm, elle est décalée de 18 nm par rapport 

à celle expérimentale et déplacée vers une longueur d’onde plus longue par rapport à celles des  

espèces (FB) et (FA). Cela est due à la modification de molécule par la substitution de deux atomes 

d'hydrogène de chaque substituant NH2 par des groupes méthyle. Cette bande est composée de deux 

transitions entre HOMO et LUMO (99%) et HOMO-1 et LUMO (97%) avec de forces oscillations 

de 2,2 et 1,91 u.a, respectivement. En outre, l'écart de décalage rouge peut être expliqué par les 

différences des OM implicites dans les transitions électroniques, comme indiqué sur la figure III.9 

(c). 



                               Chapitre III : Etude théorique et Photolyse directe des colorants à 254 nm 

 

133 

Il est intéressant de noter que les spectres théoriques et expérimentaux sont de formes comparables 

mais avec un léger écart ne dépassant pas 15 nm concernant les valeurs de max comme le montre la 

figure III.9. 

  

 

Figure III.9 : Spectres UV-Visibles théoriques et expérimentaux pour [FB], [FA]  

et [GV]. 

 

IV. Evaluation de l’activité photochimique des trois colorants par l'énergie UV à 254 nm 

IV.1. Photolyse directe des trois colorants  

La photolyse est une technique qui consiste à utiliser des rayonnements ultraviolets avec une 

intensité lumineuse de longueur d’onde judicieusement choisie, afin que l’énergie totale des photons 

puisse être absorbée dans le milieu par les contaminants. 
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Pendant l'absorption des photons, les molécules passent à un état excité et l'excès d'énergie peut être 

dissipé par plusieurs voies de désactivation conduisant à des modifications physiques ou chimiques. 

Ces transformations peuvent conduire à un produit stable, ou à un intermédiaire réactif, par exemple 

un radical capable d’amorcer une réaction en chaîne. Ces modifications peuvent avoir lieu sur une 

molécule isolée seul ou impliquant un autre réactif, par exemple l'oxygène. Il faut noté que certains 

produits d’oxydation formés sont parfois plus toxiques que les composés parents [Mallakin et al., 

2000]. 

Dans la perspective de montrer la contribution de la dégradation photochimique produite lors de la 

dégradation photocatalytique des colorants, nous avons effectué une étude préliminaire pour vérifier 

si la photolyse directe est capable de dégrader ces colorants sous irradiation directe en absence et en 

présence d’un oxydant. 

Dans cette partie, nous avons étudié la photolyse directe des trois colorants en milieu aqueux en 

utilisant une irradiation à 254 nm. Pour cet effet, une solution contenant de colorant de 

concentration de 10 mg L
-1

 et de volume de 100 ml est soumise à une irradiation à 254 nm. 

Plusieurs paramètres sont à prendre en compte pour assurer une élimination efficace lors d’un 

traitement par photolyse ; en l’occurrence, la nature des contaminants à dégrader, la longueur 

d’onde du rayonnement, le pH du milieu ainsi que l’intensité du flux photonique. Enfin, il convient 

de prendre en compte, dans toute réaction de photolyse, la compétition possible des sous-produits 

d’oxydation sur l’absorption des photons. 

Les différentes expériences composant cette partie de l’étude ont été suivies par spectrophotométrie 

UV-visible. Les absorbances maximales, correspondantes aux longueurs d’onde (544, 544, et 584 

nm) relative aux colorants (FB, FA, GV) respectivement, sont dues à la couleur de la solution, aussi 

la variation de l’intensité de ces pics est employée pour suivre la décoloration au cours du temps. 

Cependant, l'absorbance maximale de ces colorants représente la concentration de colorant dans le 

milieu, la diminution de l’absorbance correspondante indique donc la dégradation de la partie 

chromophore du colorant. 

Le taux décoloration par processus photochimique est mesuré par le suivi de changement de 

l'intensité de l’absorbance à la longueur d’onde λmax des colorants en fonction du temps de la 

réaction. 

Les expérimentations de dégradation d’une solution de GV, du FB et du FA à 10 mg L
-1

, à pH libre 

(pH= 5,5±0,5) et à température ambiante (T= 20±2°C), ont été réalisées à titre comparatif sous 

irradiation UV à 254 nm (UV-C). Les cinétiques de décoloration des trois colorants en fonction du 

temps sont présentées dans la figure III.10. 
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Figure III.10 : Cinétiques de décoloration du gentian violet, la fuchsine basique et la fuchsine 

acide par photolyse directe à 254 nm ([Colorant]=10 mg L
-1

, pH = naturel). 

 

Les résultats obtenus montrent que l’irradiation des solutions de GV, FB et du FA a conduit à une 

diminution lente mais progressive de la concentration des trois colorants dans la solution, ce qui 

indique que le rayonnement UV émit par la lampe UV-C à 254 nm induits la transformation des 

trois colorants. Le rendement d’élimination augmente légèrement pour les trois colorants, mais 

après 3 heures d’irradiation la dégradation photolytique ne dépasse pas les 25 %, ce qui traduit par 

la nécessité de laisser les solutions sous irradiation pour des durées plus longues pour arriver à une 

décoloration totale. 

 

IV.2. Étude cinétique de la dégradation photochimique 

Les résultats ont montré que la dégradation des colorants GV, FB et FA par le procédé photolyse 

directe à 254 nm était ajustée de manière appropriée par une cinétique de pseudo-premier ordre. Les 

constantes de réaction et les coefficients de régressions associées sont énumérés dans le tableau 

III.2. 

Le modèle cinétique associé est indiqué par le tracé de ln(C/C0) en fonction du temps d’irradiation 

comme le montre l’équation suivante : 

𝑙𝑛
𝐶

𝐶0
= −𝑘𝑡                                                                                                                                   (III.2) 

Où C0 et C sont : la concentration initiale en colorant et la concentration en colorant au temps t 

(min), respectivement, t est le temps de l’irradiation (min) et k est la constante de vitesse (min
-1

).  
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Tableau III.2 : Constante de vitesse et pourcentages d’élimination par photolyse directe à 254 nm 

pour GV, FB et FA. 

 

 

Colorant 

 

kapp (min
-1

) 

 

R
2
 

Pourcentage 

d’élimination (%) 

(180 min) 

FB 8,3×10
-4

 0,98 13 

FA 1,5×10
-3

 0,98 20 

GV 1,95×10
-3

 0,97 24 

 

Le classement des constantes cinétiques de pseudo premier ordre de la décoloration des trois 

colorants à une concentration initiale égale à 10 mg L
-1

 est dans l’ordre suivant : GV > FA > FB. 

 

IV.3. Influence du flux photonique 

La photolyse des trois colorants a été effectuée dans un réacteur tubulaire composé de trois lampes 

symétriques. Elle consiste à irradier chaque colorant d’abord par une lampe, puis par deux et à la fin 

par trois lampes simultanément. Cette caractéristique a été exploitée pour examiner l’effet de 

l’intensité du flux photonique incident (I0) sur la décoloration des trois colorants. La figure III.11 

montre les pourcentages de disparition des trois substrats lors de l’influence du flux photonique 

incident après 180 minutes d’irradiation. 

Pour ces expériences, nous constatons que le pourcentage de dégradation de chaque colorant 

augmente sensiblement avec l’accroissement de l’intensité lumineuse, entrainant par la suite une 

diminution des temps de demi-vie (t50%). Ce résultat était attendu, car cette augmentation est 

synonyme d’un apport plus important du nombre de photons incidents et donc d’une dégradation 

plus rapide du colorant (figure III.11).  

 Ces résultats démontrent bien l’apport énergétique de la lumière sur le processus de décoloration 

des trois colorants par photolyse directe à 254 nm (par exemple : le taux de disparition du GV 10 

mg L
-1

 avec 3 lampes est deux fois plus grand à celui obtenu par une seule lampe). Cependant, 

l’efficacité reste quand même un peu insuffisante malgré cet apport énergétique, ce fait pourrait être 

dû au rendement quantique de ces colorants à cette longueur d’onde. 
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Figure III.11 : Influence de l’intensité lumineuse sur l’efficacité de dégradation par photolyse 

directe à 254 nm ([Colorant]=10 mg L
-1

, pH = naturel, temps d’irradiation =180 min). 

 

IV.4. Influence de la concentration initiale du colorant 

Pour étudier l’effet de la concentration du colorant sur l’efficacité du traitement photochimique, 

nous avons pris le GV comme molécule modèle et nous avons étudié la dégradation de ce colorant 

sous l’influence de quelques paramètres incluant l’influence de la concentration initiale pour cela 

des solutions de GV à différentes concentrations allant de 2,5 à 10 mg L
-1

 ont été irradiées à pH 

naturel (pH = 5,7 ± 0,5).  

La figure (III.12) représente l’évolution cinétique du processus de décoloration du GV pour 

différentes concentrations en fonction du temps d’irradiation.  

Les pourcentages de disparition du GV sont relativement faibles par cette technique. En effet, après 

180 min d’irradiation à 254 nm, les résultats obtenus ont été de l’ordre de 50% (2,5 mg L
-1

), de  

37 % (5 mg L
-1

) et de 24% pour (10 mg L
-1

). Ainsi, Ces résultats montrent que la photolyse est 

devenue de plus en plus difficile avec l’augmentation de la concentration du GV. Ceci pourrait être 

attribué à l’encombrement dû à l’augmentation de nombre des molécules présentes dans la solution, 

empêchant ainsi l’exposition directe de certaines d’entre elles à la lumière.    
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Figure III. 12 : Cinétiques de disparition du GV par photolyse à 254 nm pour différentes 

concentrations à pH naturel (En insertion : linéarisation du modèle cinétique utilisé au cours du 

processus de décoloration du GV. 

 

Une étude cinétique montre que ce processus peut être décrit par une cinétique apparente d’ordre 1 

(figure III-12 en insertion) et dont ses constantes cinétiques apparentes sont reportées dans le 

tableau III.3. 

 

Tableau III.3 : Constantes de vitesse et pourcentages d’élimination pour différentes intensités du 

flux photoniques incidents. 

 

Concentration du colorant 

(mg L
-1

) 

Constante apparent 

(min
-1

) 

Coefficient de corrélation 

(R) 

2,5 3,81×10
-3

 0,99 

5 2,60×10
-3

 0.99 

10 1,63×10
-3

 0,97 

 

L’évolution de la constante de vitesse de décoloration par photolyse directe de GV en fonction de la 

concentration initiale fait apparaître clairement que la vitesse de décoloration des solutions est 

d’autant plus importante que la concentration initiale du colorant soit faible. Cette diminution des 

constantes de vitesse exprime la difficulté croissante à éliminer des concentrations de plus en plus 

grandes en polluant, donc un nombre plus important des molécules du colorant dans la solution, vis-

à-vis du nombre des photons émis. 
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IV.5. Photo oxydation des colorants par le procédé H2O2/UV à 254 nm 

L’utilisation de rayonnement UV seul n’est pas toujours très efficace pour la dégradation des 

colorants. Un des moyens de dégrader plus efficacement ces colorants est de combiner le 

rayonnement UV à 254 nm et le peroxyde d’hydrogène [Rosario et al., 2010 ; Shu et al., 2006]. 

Cette combinaison facilite la décomposition de H2O2 pour donner des radicaux hydroxyles lesquels 

sont de puissants oxydants qui réagissent très rapidement et sans discrimination vis-à-vis de la 

majorité des composés organiques et possèdent un potentiel d’oxydation élevée (E=2,8V) 

[Aleboyeh et al., 2005]. 

La combinaison du rayonnement UV avec le peroxyde d’hydrogène peut constituer un moyen 

simple, peu coûteux et efficace pour la dégradation des micropolluants organiques [Fdil et al., 

2003]. 

Cependant, la production des radicaux hydroxyles est affectée par les conditions de milieu telles 

que : le pH, la concentration en H2O2 et la présence de consommateurs de radicaux (H2O2 lui-même 

en forte concentration). 

IV.5.1. Spectre du peroxyde d’hydrogène  

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

à 280 nm et en particulier à 254 nm ; (Figures III.13). 

200 220 240 260 280 300 320 340 360 380 400
0,0

0,5

1,0

1,5

2,0

 

 

A
b
so

rb
a
n
c
e

Longueur d'onde (nm)

 
Figure III.13 : Spectre d'absorption du peroxyde d’hydrogène (10

-3
 mol L

-1
) à pH libre. 

 

En absence de lumière, le peroxyde d’hydrogène est extrêmement instable lorsqu’il est concentré. 

Dans ces conditions, il se décompose en eau et en oxygène selon un processus réactionnel, 

fortement exothermique (98,6 kJ mol
-1

) [Le Giang Truong, 2003] : 
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A 254 nm nous pouvons déduire le coefficient d’absorption du peroxyde d’hydrogène à pH libre qui 

est de l’ordre de 18,8 l mol
-1

 cm
-1

. 

Plusieurs recherches scientifiques indiquent que l’irradiation de solution H2O2 à des longueurs 

d’onde situées entre 200 et 280 nm, conduit à la formation de deux radicaux hydroxyles (HO
•
) par 

coupure homolytique de la liaison O-O en libérant deux radicaux HO
• 
selon la réaction suivante 

[Aleboyeh et al., 2005] : 

 

H2O2       UV <280 nm     2 HO
•                                                                                                                  

(III.3) 

RH +
•
OH → H2O + R

•
→ CO2 + ions inorganiques + H2O                                                          (III.4) 

 

IV.5.2. Oxydation des colorants par le peroxyde d’hydrogène à l’obscurité  

Avant de commencer l’étude du processus de décoloration des substrats par H2O2/UV, il est 

nécessaire de vérifier les possibilités de réaction d’oxydation, pouvant se produire entre le colorant 

et le peroxyde d’hydrogène, en l’absence du rayonnement UV. Pour ce faire, nous avons préparé 

des solutions contenant simultanément : une concentration fixe de chaque colorant de (10 mg L
-1

) et 

différentes concentrations en H2O2, allant de 10
-4

 M jusqu’à 10
-1

 M. le potentiel d'oxydoréduction 

standard (E
0
) de H2O2 est de 1,776V [Betterton et al., 1990]. 

L'évolution thermique de ces mélanges a donc été suivie au cours du temps par balayage 

spectrophotométrique pendant 3 heures de réaction, dans un domaine de longueur d'onde compris 

entre 200 et 800 nm. 

Les résultats reportés dans les figures (III.14 a, b et c), montrent que les spectres de nos substrats 

n’ont subi aucune variation ; principalement sur le plan structural, où nous n’avons observé aucune 

apparition de nouvelles bandes (donc pas de formation de nouveaux produits). 
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Figure III.14: Evolution thermique du mélange H2O2-colorant (a : H2O2-FB, b : H2O2-GV, c : 

H2O2-FA, [colorant]0=10 mg L
-1

, [H2O2]0=10
-1

 mol L
-1,

 , pH = naturel). 

 

Pour la FB : les résultats obtenus sont représentés sur la figure III.14.a, ou nous n’avons observé 

seulement une addition spectrale de H2O2 et du colorant, particulièrement dans la zone comprise 

entre 200 et 350 nm. On peut donc conclure que la FB est insensible en présence de H2O2 pour la 

gamme des concentrations utilisées en absence du rayonnement. 

Pour la FA : un comportement similaire au GV a été observé à des concentrations élevées (≥10
-

1
mol L

-1
) ou nous avons remarqué une faible diminution de la bande la plus intense et l’apparition 

de deux points isobestiques ce qui se traduit par l’apparition des sous-produits issues d’une 

oxydation chimique partielle de la FA (figure III.14.b). 
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Cette étude thermique nous a permis de prendre en considération les doses de H2O2 afin de faire 

apparaître l’efficacité propre du procédé H2O2/UV. 

La réaction thermique du peroxyde d’hydrogène sur les colorants sera donc négligeable devant la 

réaction photochimique dans le traitement des résultats. 

Pour le GV : sur la figure III.14.c on a observé également une addition spectrale des deux 

composés (H2O2 et GV), particulièrement, dans la zone comprise entre 200 et 350 nm. Cependant, 

au bout d’un temps de réaction de 180 minutes, nous avons observé une faible diminution de la 

bande la plus intense due essentiellement à une oxydation chimique partielle de colorant. Par 

ailleurs, aucun changement n’a été remarqué avec des concentrations inférieur (10
-2 

M ,10
-3 

M, et 

10
-4

M en H2O2). On peut donc conclure que le H2O2 présente une faible sensibilité vis-à-vis du 

colorant a des concentrations élevées (≥10
-1

M) et en absence du rayonnement. 

IV.5.3. Influence de la concentration initiale du peroxyde d’hydrogène dans le système 

H2O2/UV 

Pour montrer l’efficacité de ce procédé, nous avons effectué une série d’irradiations à 254 nm sur 

des solutions contenant une concentration fixe de chaque colorant (10 mg L
-1

) et différentes 

concentrations en H2O2 (10
-1 

mol L
-1

, 10
-2 

mol L
-1

, 10
-3 

mol L
-1

 et 10
-4 

mol L
-1

) (figure III.15). 

Nous observons que la dégradation des colorants par ce procédé est améliorée par rapport à la 

photolyse directe et les taux de dégradation des colorants augmentent en même temps avec 

l’augmentation de la concentration de H2O2. Cependant, pour la concentration la plus élevée        

(10
- 1

 M) en H2O2, nous constatons un ralentissement de la vitesse de dégradation. 

Ce comportement pourrait être expliqué par la possibilité d'occurrence de deux effets opposés qui 

dépend directement de la concentration en H2O2 dans le milieu. Avec une concentration croissante 

de H2O2: (1) Il y a plus des radicaux hydroxyles disponibles pour attaquer les cycles aromatiques et 

par conséquents la vitesse de réaction augmente (Eq. ((III.3) et (III.4).  

Au-dessus de la concentration optimale, le radical hydroxyle réagit efficacement avec H2O2 et 

produit HO2
•
 (Equation III.5). Etant donné que les radicaux HO2

•
 sont moins réactifs que 

•
OH, 

l'augmentation de H2O2conduit un effet de piégeage des radicaux hydroxyles puissants par H2O2 lui-

même et par conséquent un ralentissement de la réaction  [Behnajady et al., 2004]: 

H2O2   + •OH                                      HO2
•   +   H2O                    kH2O2= 2,7 x10

7
 M

-1
S

1                        (III.5) 

•
OH+HO2

•                                                              
H2O + O2                                        k= 6 x 10

9
 M

-1
.S

-1                                
(III.6) 
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Le processus de décoloration des colorants par H2O2/UV, est décrit correctement par une cinétique 

apparente d’ordre 1 dans la gamme des concentrations étudiées (Figure III.15 b) dont les constantes 

cinétiques apparentes, les pourcentages d’élimination, les coefficients de corrélation et les temps de 

demi- réaction sont consignés dans le Tableau III.4. 

  

  

  
 

(a)                                                                 (b) 

Figure III.15 : Processus de décoloration et les constantes de vitesse de dégradation des trois 

colorants par H2O2 / UV a) : Influence de la concentration en H2O2, b) : linéarisation du modèle 
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cinétique utilisé au cours des processus de décoloration (pseudo-premier ordre). ([Colorant]= 10 

mg L
-1

, pH= naturel 

 

 

Tableau III.4 : Photooxydation du GV, FB et FA par H2O2/UV (254 nm). Calcul du temps de 

demi- réaction, des constantes cinétiques apparentes et des coefficients de détermination.  

 

Gentian violet Fuchsine basique Fuchsine acide 

[H2O2]0 

mol L
-1

 

t1/2(min) kapp 

(min
-1

) 

R
2
 t1/2(min) kapp 

(min
-1

) 

R
2
 t1/2(min) kapp 

(min
-1

) 

R
2
 

10
-4

 41 0,015 0,95 25 0,022 0,95 42 0,014 0,95 

10
-3

 13 0,07 0,94 12,5 0,056 0,93 20 0,024 0,92 

10
-2

 2,5 0,197 0,98 6,5 0,081 0,97 8 0,062 0,97 

5×10
-2

 2 0,247 0,89 2 0,205 0,95 2,5 0,147 0,95 

10
-1

 4 0,131 0,96 2,5 0,154 0,88 3 0,125 0,99 

 

IV.5.4. Optimisation de H2O2 au cours de la photooxydation 

Après avoir étudié le rôle joué par les radicaux 
•
OH dans la photodégradation du GV, nous avons 

essayé de déterminer graphiquement la concentration optimale de H2O2. La figure III.16 montre la 

variation de la constante de vitesse en fonction de la concentration en H2O2 où celle-ci croît 

rapidement pour atteindre une valeur maximale. Dans ces conditions, la concentration optimale de 

H2O2 déduite à partir de ce graphe est égale à 5×10
-2 

mol L
-1

. Au-delà de cette concentration, on 

observe une diminution de la vitesse d’élimination pour les trois colorants. Ceci est attribué à la 

consommation des radicaux hydroxyles par le peroxyde d’hydrogène en excès selon la réaction 

(III.5) [Behnajady et al., 2006]. Cet effet auto-inhibiteur a été rapporté auparavant dans la 

littérature [Aleboyeh et al., 2005 ; Galindo et al., 2001]. 

Dans cette réaction, une partie des radicaux générés sont captés par des molécules de H2O2 et ne 

peuvent pas participer à la dégradation du colorant. En d’autres termes, en agissant comme des 

pièges à radicaux, l’excès du H2O2 crée un effet d’auto-inhibition qui annule l’effet accélérateur de 

sa concentration. 
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Figure III.16: Influence de la concentration du peroxyde d'hydrogène (H2O2) sur la disparition des 

trois colorants par H2O2/UV 

([Colorant]= 10 mg L
-1

, [H2O2]= 10
−4

– 10
−1

mol L
-1

, pH= naturel). 

 

IV.5.5. Influence d’alcool (tertio-butanol) sur le system GV/UV/H2O2 

Selon les nombreuses études réalisées antérieurement sur les photo-transformations des substances 

organiques par des systèmes photocatalytique (comme le système UV/H2O2), en présence des 

radicaux hydroxyles photo-générés les alcools agissent comme des pièges pour ces radicaux 
•
OH 

lors des transformations se produisant en milieu homogène et hétérogène, associées ou non au 

rayonnement. Ils permettent ainsi, de confirmer le rôle joué par ces entités dans les processus 

d'oxydation ou de photo-oxydation en raison de leur forte réactivité. 

Dans le but d’évaluer le rôle des radicaux 
•
OH dans le processus photo-catalytique UV/H2O2, une 

solution de gentian violet (10 mg L
-1

) a été irradiée en présence de peroxyde d’hydrogène (10
-3 

mol 

L
-1

) en présence de quantités variables du tertio-butanol (2 et 5 %) qui est employé comme piège à 

radicaux hydroxyles. 

Les résultats représentés dans la figure III.17 montrent une inhibition importante de la dégradation 

en présence de 2 et 5 % en tertio-butanol. Les pourcentages de décoloration sont de 98 %  en 

absence du piégeur et de 65 et 27 % en présence de 2 et 5 % de tertio-butanol respectivement, pour 

un temps de réaction de 90 minutes. 

Ces résultats confirment que la dégradation par radicaux 
•
OH photo-générés représente la voie 

majeure d’élimination du GV par ce système. 
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Figure III.17 : Inhibition de l’action des radicaux hydroxyles par la tertio-butanol dans le système 

H2O2/UV : [GV]= 10 mg L
-1

, [H2O2] = 10
-3

mol L
-1

, [Tertiobutanol] = 2 et 5 % à pH naturel). 

 

V. Conclusion 

 

Les résultats obtenus dans cette partie montrent clairement que les trois colorants (GV, FB et FA) 

sont des composés difficilement photodégradables par la lumière UV seul à 254 nm. 

 La concentration initiale en substrat influence le rendement d’élimination où on a noté que 

ce dernier s’améliore lorsque celle-ci diminue. 

 La décoloration peut être accélérée en travaillant à faible concentration en colorant et en 

augmentant le flux photonique 

 Le pourcentage de décoloration augmente avec l'augmentation de la durée d'irradiation. La 

vitesse de réaction diminue avec le temps d'irradiation étant donné qu’elle suit une cinétique 

apparente de premier ordre et en outre une concurrence pour la dégradation peut se produire 

entre le réactif et les produits intermédiaires. 

 En oxydation chimique et en absence de rayonnement UV, des tests menés sur le mélange    

H2O2-colorant, ont montré l’absence de sensibilité du GV, FB et FA vis-à-vis du peroxyde 

d’hydrogène. Ce qui permettra de bien mettre en évidence l’efficacité propre de chaque 

procédé (UV seul, H2O2 seule et en combinaison des deux (H2O2/UV)). 

 Le couplage du rayonnement UV  avec H2O2 et notamment à 254 nm, a conduit à une 

augmentation sensible de la vitesse de photo-oxydation des colorants étudiés et à une 

réduction importante des temps de dégradation avec une amélioration des taux d’abattement. 
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Ces résultats intéressants sont liés au degré de réactivité très élevé des radicaux 
•
OH pour le 

système  H2O2 /UV. 

 La vitesse de décoloration du GV, de la FB et de la FA par le procédé UV/H2O2 a accru avec 

l’augmentation de la concentration en H2O2 grâce à une production plus importante des 

radicaux oxydants. Cependant les vitesses des trois colorants sont inhibées au-delà d’un 

optimum en H2O2 ([H2O2] >5×10
-2

 mol L
-1

) où on a observé une diminution de la vitesse de 

dégradation, en raison des réactions d’auto-inhibition. 

 L’ajout d’un alcool comme le tertio-butanol inhibe considérablement la dégradation du 

colorant (GV) par un piégeage efficace des radicaux 
•
OH. 
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I. Introduction   

L’adsorption des colorants sur la surface des semi-conducteurs, est un processus aussi important 

que le processus d’oxydation. En effet, l’adsorption du micropolluant sur le photocatalyseur est une 

étape préalable à sa dégradation, très importante pour le déroulement de la réaction de 

photodégradation. On notera, toutefois, que ce processus est un sujet à controverse. Selon certains 

auteurs [Karkmaz et al., 2004; Bouanimba et al., 2011 ; Laid et al., 2016 ; Bendjabeur et al., 

2017], l’adsorption est un préalable indispensable à la photodégradation. D’autres auteurs, par 

contre [Minero et al., 1992 ; Peternel et al., 2007] affirment que l’adsorption des composés 

organiques, même si elle accélérait grandement la dégradation, n’était pas indispensable. Les 

radicaux 
•
OH peuvent diffuser dans la solution afin de réagir avec les polluants très proches de la 

surface [Barka et al., 2008]. 

La conception et l'étude des processus d'adsorption fournissent des données sur les constantes 

d'équilibre, la capacité d'adsorption et la nature d'adsorption, qui peuvent être utilisées dans les 

modèles cinétiques et le transfert de masse du colorant sur TiO2 [Boulinguiez et al., 2008]. 

Comme il est mentionné précédemment, il est d'un grand intérêt d’étudier l'adsorption du colorant 

sur le catalyseur TiO2, afin de s'assurer si l'étape principale du processus photocatalytique est bien 

régie par ce phénomène. 

 L’adsorption d’un composé organique sur un solide dépend de plusieurs paramètres physico-

chimiques, notamment la température, le pH du milieu et la concentration des substances présentes 

dans le mélange réactionnel. L’équilibre thermodynamique entre les espèces libres et celles 

adsorbées par le solide est atteint avec une vitesse plus au moins lente selon la nature à la fois de 

l’adsorbant et celle de l’adsorbat. Dans le but de mettre en évidence les conditions optimales de la 

dégradation de nos colorants, et pour s’assurer que la diminution de la coloration résulte bien d’une 

oxydation et non pas d’une simple adsorption physique du polluant sur la surface du catalyseur. 

Donc, dans cette partie, nous allons étudier l’adsorption des trois colorants, la fuchsine basique, la 

fuchsine acide et le gentian violet sur le (TiO2 -P25), suivant l’ordre:  

 La détermination du temps de contact nécessaire à l'établissement de l'équilibre 

adsorption/désorption des substrats étudiés. 

 

  Les cinétiques d'adsorption qui nous permettra de déterminer l'ordre de la cinétique de rétention 

des trois colorants (FB, FA et GV) avec TiO2 et les constantes de vitesse d’adsorption. 
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  Les isothermes d'adsorption qui jouent un rôle important dans la détermination des capacités 

maximales d'adsorption. Cependant dans notre étude, nous nous sommes intéressés aux modèles 

théoriques de Langmuir et Freundlich qui sont les modèles les plus répandus. 

 

II. Détermination du temps d’équilibre d'adsorption 

L’intérêt de cette étude est de déterminer le temps nécessaire pour atteindre l’équilibre 

d’adsorption/désorption des colorants sur le catalyseur. Cet équilibre dépend de la morphologie et la 

taille de TiO2 utilisé et des conditions opératoires. Dans la littérature, plusieurs modèles cinétiques 

sont utilisés afin de décrire les cinétiques d’adsorption sur le TiO2. Ils permettent de modéliser les 

cinétiques de nombreux systèmes et de déterminer certains paramètres cinétiques comme la 

constante de vitesse et la quantité adsorbée à l’équilibre.  

La détermination du temps d’équilibre pour chaque colorant, permet l’établissement des isothermes 

d’adsorption qui sont essentiels pour le calcul de la capacité maximale d’adsorption et pour 

l’identification du type d’adsorption. Les résultats de la quantité adsorbée de chaque colorant en 

fonction du temps d’adsorption sont présentés dans la figure IV.1. 
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Figure IV.1 : Influence du temps de contact sur les cinétiques d’adsorption des trois colorants sur 

TiO2-P25 ([TiO2]= 1,0 g L
-1 

; [colorant]0=10 mg L
-1 

; pHnaturel : pHFB = 5,8±0.5, pHFA=5,5±0.5, 

pHGV=5,7±0.5; T = 20±2°C). 

Les courbes obtenues montrent que, quel que soit le colorant, la quantité adsorbée augmente avec le 

temps d’agitation pour atteindre un palier au bout d’environ 20 minutes indiquant que l’équilibre 
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d’adsorption/désorption est atteint. Il est donc impératif de laisser l’agitation de chaque colorant au 

moins pendant ce temps avant de procéder à son irradiation. 

L’analyse des courbes montre que quels que soient les colorants,  l’adsorption se fait en deux 

phases: première phase transitoire et rapide durant les premières minutes et une seconde phase -

+stationnaire et plus lente. Nous pouvons noter que plus de 95 % de la capacité d’adsorption limite, 

de chaque colorant est atteinte après 15 minutes d’agitation, pendant cette phase la vitesse 

d'adsorption des colorants était rapide et l'adsorption augmentait avec l'augmentation du temps. Les 

5 % restants sont atteints après 20 minutes. Donc la vitesse d'adsorption devient lente et s’annuler 

après 20 minutes de contact. Ce temps indique que l’équilibre d’adsorption/désorption est atteint. 

Ceci est expliqué par la saturation des pores internes par les molécules du soluté et la difficulté 

d’occuper les sites extérieurs inoccupés restants à cause des forces répulsives formées entre les 

molécules des colorants sur la surface du solide et dans la phase aqueuse.  

Le comportement de l’adsorption des trois colorants vis-à-vis de TiO2 (P25) est différent, on 

remarque que la FB est mieux adsorbée que la FA et le GV. 

On note que la capacité d'adsorption d'un adsorbant est définie comme étant la quantité de substrat 

(masse ou volume) adsorbée par unité de poids d'adsorbant pour une température donnée. Elle 

nécessite la prise en compte de nombreux paramètres aussi bien pour l'adsorbat (taille des 

molécules, solubilité dans l'eau, etc.) que pour l'adsorbant (les propriétés structurelles du semi-

conducteur tel que la composition cristallographique, la surface, la distribution granulométrique, la 

porosité, la surface spécifique, la structure et le type de particules, le constituant, etc.).  

Pour mieux élucider ce comportement, un calcul relativement simple permet d'obtenir les quantités 

des produits fixées. La quantité de produit adsorbée exprimée en mg de soluté par gramme de solide 

adsorbant est donnée par la relation suivante [Gupta et al., 2006 ; Bouras et al., 2007] : 

m

VCC
Q to ).( 


                                                                                                                          

(IV.1) 

Où, les paramètres suivants représentent: 

Q : 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. 

V : volume de la solution (L). 

m : masse d’adsorbant (g). 



                            Chapitre IV : Partie I : Adsorption des trois colorants sur le catalyseur TiO2 

 

152 

et le pourcentage d’adsorption du substrat sur le catalyseur est défini par : 













 


o

eo

C

CC
R 100%

                                                                                                               

(IV.2) 

où : 

Co: concentration initiale du substrat (mg L
-1

). 

Ce : concentration du substrat à l'équilibre du processus d'adsorption (mg L
-1

). 

 

 

Figure IV.2 : Comparaison des quantités adsorbées des trois colorants sur TiO2-P25 Degussa à pH 

naturel  ([TiO2]= 1,0 g L
-1 

; [colorant]0=10 mg L
-1

; T = 20±2°C). 

Le classement des trois colorants par rapport à leur capacité d’adsorption sur le semi-conducteur est 

dans l’ordre suivant : FB > GV > FA. Ce classement peut être expliqué par la taille des molécules 

de l'adsorbat (colorant) qui peut influencer grandement le processus d'adsorption par leur 

disposition sur la surface du matériau. En effet plus la taille de colorant est petite, plus la surface de 

contact sera grande ; ce qui va donc augmenter son pouvoir de rétention. En outre, cette surface 

s'accroît lorsque le support est poreux. Il est important de noter que la capacité d’adsorption d’un 

matériau est influencée par les propriétés physicochimiques de l’adsorbant (surface spécifique, 

granulométrie, fonctions de surface, porosité,…), de l’adsorbat (concentration dans la solution, 

solubilité, taille, fonctions chimiques présentes, compétition entre les différentes molécules…) et 

celles du milieu (force ionique, pH, température, agitation, caractéristiques hydrodynamiques…) 

[Bouanimba et al., 2011 ; Gupta et al., 2005 ; Gupta et al., 2006 ; Karagozoglu et al., 2007]. 
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III. Facteurs influençant l’adsorption du colorant sur le catalyseur 

III.1. Influence de la concentration initiale de colorant  

Afin d’examiner l’influence de la variation de la concentration du polluant sur le degré de 

l’élimination par adsorption, nous avons choisi de travailler avec cinq concentrations initiales 

différentes sur une gamme de concentration allant de 2,5 à 20 mg L
-1

. 

L’examen de la figure IV.3 montre l’effet de la concentration initiale des substrats sur leur capacité 

d’adsorption. L’analyse des courbes montre que la capacité d’adsorption augmente avec 

l’augmentation de la concentration initiale des trois colorants. Cela peut être expliqué par la 

présence d’un nombre important de molécules à forte concentration qui vont diffuser vers les sites 

de la surface du catalyseur et le temps de rétention devient plus important jusqu’à la saturation de la 

surface du support [Karagozoglu et al., 2007]. La croissance de la capacité d’adsorption en même 

temps que la dose du colorant augmente, indique une saturation du support suite à une meilleure 

diffusion des molécules du colorant vers les sites de support qui sont encore disponibles. Des 

résultats similaires ont également été observés par Tsai et al. [Tsai et al., 2005]. 

 

Figure IV.3 : Evolution de la quantité adsorbée en fonction de la concentration inilitiale de 

colorants ([TiO2]= 1,0 g L
-1 

; pH = naturel ; T = 20±2°C). 

Quatre étapes consécutives de transport de masse sont associées à l'adsorption du corps dissous de 

la solution par l'adsorbant poreux [Faust et Osman, 2013 ; Auta et Hameed, 2014]. D'abord, la 

diffusion de la molécule de soluté de la solution vers la couche limite (film), suivie du mouvement 

du composé de la couche limite vers la surface de l’adsorbant ensuite, diffusion du soluté de la 

surface vers l’intérieur des pores et finalement fixation du soluté sur les sites actifs à l'intérieur de la 

particule adsorbante.  
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On note aussi que la capacité d’adsorption de la FB est plus élevée par rapport à celle du GV et la 

FA. Ce qui montre que le phénomène d’adsorption est influencé, parmi d’autres paramètres, par : 

 la nature des interactions de chaque colorant avec les particules du catalyseur. 

 la taille des molécules du colorant peut jouer également un rôle très important dans le 

transfert des liquides vers la surface du solide, plus la taille de molécule est plus petite,  plus 

elle diffuse mieux dans les pores du catalyseur en comparaison avec les molécules de taille 

plus grande, résultant en une meilleure adsorption sur le catalyseur. 

 

III.2. Influence de la concentration du catalyseur 

Dans le but d’évaluer  l’effet de l’augmentation de la quantité de semi-conducteur (TiO2-P25), 

différentes quantités de TiO2 allant de 0,25 à 3 g L
-1

 ont été testées avec 10 mg L
-1

 de concentration 

de colorant ; à pH naturel, et une température de 20 °C à l’obscurité. La variation des quantités 

adsorbées à l’équilibre en fonction de la masse de TiO2 est représentée sur la figure IV.4.  

On constate que la quantité adsorbée de chaque colorant augmente avec l’augmentation de la masse 

de l’adsorbant jusqu’à atteindre un maximum de 2 g L
-1 

pour le FB, 3 g L
-1 

le GV et 1 g L
-1

 en 

présence de la FA. Au-delà de ces teneurs, la quantité adsorbée de chaque colorant n’évolue plus. 

Cela peut être dû au nombre de sites d’adsorption qui augmente avec la quantité d’adsorbant jusqu’à 

la masse optimale, à partir de laquelle le nombre de sites devient stable [Gupta et al., 2005 ; Tsai 

et al., 2007]. 

Bien évidemment, la quantité adsorbée augmente avec l'augmentation de la concentration de TiO2 et 

atteint un maximum, correspondant à la concentration optimale du catalyseur. La valeur de la 

concentration maximale de TiO2 dépend des conditions expérimentales (Concentration du composé 

à dégrader, intensité d'irradiation, géométrie du réacteur) [Saquib et Muneer, 2003 ; Sakthivel et 

al., 2003 ; So et al., 2002]. 

Ce résultat peut être dû au fait que lorsque la quantité de TiO2 a augmenté, cela a également conduit 

à des augmentations de la surface exposée (disponibilité des sites actifs d’adsorption sur la surface 

de TiO2), mais après certaines limites, il n'y aura pas d'augmentation de la surface exposée du TiO2 

(catalyseur) même si la concentration de TiO2 augmente. Elle peut être considérée comme un point 

de saturation. Donc l'ajout de TiO2 doit être optimisé pour éviter un excès inutile de la quantité de 

catalyseur nécessaire. La figure IV.4 révèle clairement, l’existence d’une concentration optimale de 

semi-conducteur, au-delà de laquelle il y a une diminution de la capacité d’adsorption. 
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Cette observation, peut-être expliquée par la conjonction suivante : l’élévation de la concentration 

du catalyseur, jusqu’à une certaine valeur peut conduite à l’agrégation et à la sédimentation des 

particules, ce qui engendre une diminution du nombre de sites actifs. Dans nos conditions 

expérimentales, la valeur optimale est de 2 g L
-1

 de TiO2 pour la FB, 3 g L
-1

 pour le GV et 1 g L
-1 

pour la FA, au-delà de laquelle il y a apparition du phénomène d’agglomération des particules de 

semi-conducteur [Kaneco et al., 2004], ce qui réduit le nombre de sites actifs et diminue la quantité 

adsorbée. Cette quantité optimale de catalyseur dépend de la concentration initiale en soluté.  

 

Figure IV.4 : Influence de la concentration du (TiO2-P25) sur l’adsorption des trois colorants 

étudiés: ([Colorant]= 10 mg L
-1 

; pH= naturel et T = 20 ± 2°C). 

 

III.3. Influence du pH 

 

L'un des paramètres les plus influents dans la photocatalyse hétérogène est le pH de la solution ; sa 

variation peut affecter la cinétique de réaction par sa capacité à changer les caractéristiques du 

polluant et du catalyseur. 

En général, les effluents d'eaux usées contenant des colorants sont rejetés à différents pH qui 

dépendent du mélange de l'effluent. Par conséquent, il est important d'étudier le rôle du pH sur le 

processus d'adsorption. 

Pour étudier l'effet du pH sur la capacité d'adsorption, des expériences ont été effectuées à diverses 

valeurs de pH allant de 2,5 au naturel avec la FB et la FA et jusqu’au 12 avec le GV, en ajustant les 

solutions aux valeurs désirées, par H2SO4 (0,1 M) ou NaOH (0,1 mol L
-1

), tout en gardant 
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constantes la concentration du colorant (10 mg L
-1

), la température (20°C), la vitesse d’agitation et 

la concentration de TiO2 (1 g L
-1

).  

L’évolution des taux d’adsorption des trois colorants a l’équilibre, reportés sur la figure IV.5, en 

fonction du pH initial de la solution aqueuse du colorant, indique que ce dernier joue un rôle 

important sur la capacité d’adsorption des colorants. Il a été observé que l'efficacité de la 

décoloration par adsorption diminuait avec la diminution du pH du milieu naturel au milieu acide 

présentant une adsorption maximale à un pH naturel. Un comportement similaire des trois colorants 

a été observé pour l'efficacité d'adsorption sur TiO2 dans la gamme des pH acide; ces résultats 

peuvent être expliqués de deux façons : tout d'abord, les particules de TiO2 ont tendance à 

s’agglomérer dans des conditions acides et par conséquent la surface disponible pour l'adsorption de 

colorant serait réduite [Fox et Dulay, 1993], la deuxième, en milieu acide, les trois colorants sont 

chargées positivement et les particules de la surface de TiO2 sont également chargées positivement 

(Eq IV.3) qui se traduit par une répulsion électrostatique entre la surface du catalyseur (TiOH2
+
) et 

la partie cationique de chaque colorant qui conduit à une diminution de l'adsorption sur la surface 

du TiO2. Le point de charge zéro (pzc) pour TiO2 a été rapporté à plusieurs valeurs dans la plage de 

pH de 6,0 à 6,8 [Kritikos et al., 2007]. 

 

pH < PZC : Ti-OH + H
+
 → TiOH2

+                                                                                                                                            
(IV.3) 

pH > PZC : Ti-OH + OH
- 
→ TiO

-
 + H2O                                                                                     (IV.4) 

 

Dans le cas de GV, nous avons remarqué une augmentation de la quantité adsorbée en milieu 

basique, cela peut être attribué à la charge de la surface du semi-conducteur et la charge de colorant 

dans ce milieu. On note que dans les solutions aqueuses, le gentian violet (GV) se dissocie en ions 

positifs (GV
+
) et négatifs (Cl

-
). Cette évolution d’adsorption peut être expliquée par l'adsorption de 

GV qui implique la partie cationique (= N
+
 =) de la molécule et la charge de la surface de TiO2 

[Tanaka et al., 2000]. En conséquence, à pH alcalin (pH > Pzc), la surface de TiO2 devient chargée 

négativement (Eq IV.4) provoquant une attraction électrostatique entre le GV et le TiO2 et 

augmente l'adsorption. Ce phénomène peut avoir un effet sur l’adsorption et par conséquent sur la 

dégradation photocatalytique. 
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Figure IV.5 : Influence du pH sur les quantités adsorbées de trois colorants sur TiO2 P25 

([Colorant]=10 mg L
-1 

; [TiO2]=1g L
-1 

; T = 20± 2°C). 

 

V. Classification et modélisation des isothermes d’adsorption 

V.1. Classification des isothermes d’adsorption 

    Les isothermes d'adsorption jouent un rôle important dans la détermination des capacités 

maximales d'adsorption, dans l’identification du type d’adsorption devant se produire. Il est donc 

indispensable, dans notre étude, de les déterminer pour chacun des trois colorants sur le support 

utilisé. Il existe de nombreux modèles théoriques qui ont été développés pour décrire les isothermes 

d'adsorption. Cependant, dans ce chapitre, nous nous sommes intéressés qu’aux modèles de 

Langmuir et de Freundlich, car ils sont les plus simples et les plus répandus. 

L’évaluation des quantités adsorbées, en fonction des concentrations à l’équilibre, dans le milieu 

liquide, pour différentes concentrations initiales de colorant , nous a permis d’obtenir des courbes 

représentatives des isothermes d’adsorption à l’équilibre Qe = f(Ce) (Figure IV.6) où, Qe représente 

la concentration de l'adsorbat à l’équilibre (dans la phase solide) rapportée à la masse de l’adsorbant 

et Ce désigne la concentration à l’équilibre du colorant dans la phase liquide, à température 

constante. Ces courbes représentent une distribution du colorant, entre l'adsorbant et la solution, 

dans les conditions d'équilibre. Leur connaissance permet notamment de connaître la capacité 

maximale d’adsorption.  

0

0,5

1

1,5

2

2,5

2,5 3,2 4 naturel 8 10 12

pH

Q
ad

s 
(m

g 
g-1

)

GV

FB

FA



                            Chapitre IV : Partie I : Adsorption des trois colorants sur le catalyseur TiO2 

 

158 

    Dans la perspective d’évaluer la capacité maximale d’adsorption de nos trois colorants adsorbés 

sur le catalyseur, une étude des isothermes d’adsorption a été réalisée. l’isotherme d'adsorption a été 

obtenu à pHlibre et à température constante égale 20°C, pour des solutions de chaque colorant à des 

concentrations allons de 2,5 à 20 mg L
-1

en suspension avec le TiO2-P25 à 1,0 g L
-1 

. Elles sont 

obtenues d’abord, par la connaissance de la quantité adsorbée à l’équilibre adsorption/désorption et 

ensuite, par la représentation graphique du Qe = f (Ce) où Qe et Ce sont respectivement la quantité 

de colorant adsorbée par g d’adsorbant et la concentration du colorant à l’équilibre.  

 

Figure IV.6: Isothermes d’adsorption de la FB, la FA et du GV sur TiO2-P25. 

([TiO2]=1g L
-1 

; pH= naturel ; T = 20± 2°C). 

 

Les courbes indiquent qu’au fur et à mesure de l’augmentation de la concentration initiale en 

colorant, la quantité adsorbée augmente et la quantité adsorbée de la fuchsine basique est plus 

grande que celle de la fuchsine acide et du gentian violet. D'après la classification de Giles et al 

[Giles et al, 1974], les isothermes d'adsorption des trois colorants sont de type L (Langmuir). 

[Edeline, 1998]. Les isothermes de la classe L présentent, à faible concentration en solution, une 

concavité tournée vers le bas qui traduit une diminution des sites libres au fur et à mesure de la 

progression de l'adsorption (Le rapport entre la concentration dans la solution aqueuse et adsorbée 

diminue lorsque la concentration du soluté augmente, [Limousin et al., 2007]). 

V.2. Modélisation des isothermes d’adsorption 

V.2. 1 .  Isotherme de Langmuir 

    En général, l’adsorption des composés organiques sur TiO2 en solution aqueuse est décrite par le 

modèle de Langmuir, les hypothèses émises par Langmuir pour établir sa relation sont les suivantes 

[Langmuir, 1918 ; Kim et al., 2008 ; Sahel et al., 2007] : 
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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 de 

molécules adsorbées sur les sites voisins (surface homogène et pas d'interaction entre les 

molécules adsorbées). 

    Dans le cas d'une adsorption en monocouche, à l'équilibre, nous avons la relation suivante dont 

l’expression est donnée ci-dessous: 

eL

eL

axm

e

CK

CK

Q

Q




1
                                                                                                                          

(IV.5) 

Ou sous sa forme linéaire : 

 
eLaxme CKQQQ

1111

max



                                                                                             

(IV.6) 

Avec: 

Qe : Quantité de colorant adsorbée par la surface du photocatalyseur. 

Qmax : le taux maximal d’adsorbat par unité de masse de l'adsorbant en vue de former une 

monocouche complète sur la surface; 

Ce : Concentration en solution à l'équilibre d'adsorption 

KL (L mg
-1

): la constante d’équilibre d’adsorption de Langmuir liée à l'affinité des sites de surface 

pour l’adsorbat et à l'énergie d'adsorption. 

En portant (1/Qe ) en fonction de (1/Ce) on obtient une droite de pente 1/KLQmax et d'ordonnée à 

l'origine 1/Qmax, cela permet la détermination des deux paramètres d'équilibre de l'équation Qmax et 

KL. 

    La description des isothermes d'adsorption a été réalisée en appliquant les transformés linéaires 

des deux modèles: 

 La forme linéaire de Langmuir : 

I) Selon la représentation de Stumm et Morgan par passage aux inverses [Koppenol, 1998] 

(forme I): 

1

𝑄𝑒
=

1

𝑄𝑚𝑎𝑥
+

1

(𝑄𝑚𝑎𝑥 𝐾𝐿𝐶𝑒)
                                                                                                    (IV.7) 

      II)        Selon la représentation de Weber [Koppenol, 1998] (forme II) : 

maxmax

1

Q

C

QKQ

C e

Le

e                                                                                                                    (IV.8) 
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Les résultats expérimentaux des isothermes d'adsorption du GV, FB et FA sur P25 à pH naturel sont 

modélisés par la relation de Langmuir. Les présentations graphiques de l'isotherme de Langmuir 

sous ses deux formes linéarisées sont présentées sur les figures IV.7 et IV.8. Ces représentations 

donnent des droites plus au moins ajustés aux modèles choisis. Les différents coefficients 

déterminés à partir de ces droites sont regroupés dans le tableau IV.1 

 

Figure IV.7 : Modélisation des isothermes d'adsorption des trois colorants par l'équation de 

Langmuir (forme I) ([TiO2] = 1 g L
-1 

; pH= naturel ; T = 20± 2°C). 

 

Figure IV.8 : Modélisation des isothermes d'adsorption des trois colorants par l'équation de 

Langmuir (forme II). ([TiO2] = 1 g L
-1 

; pH= naturel ; T = 20± 2°C). 

 

V.2. 2 .  Isotherme de Freundlich 

Vu l’hétérogénéité du photocatalyseur nous avons également testé le modèle empirique de 

Freundlich, il est noté que l’isotherme de Freundlich est utilisé dans le cas de formation possible de 

plus d’une monocouche d’adsorption sur la surface et les sites sont hétérogènes avec des énergies de 
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fixation différentes [Freundlich, 1928]. L'isotherme d'adsorption de Freundlich [Freundlich, 1907] 

suppose que l'adsorption se produit sur une surface hétérogène par un mécanisme multicouche 

d'adsorption, et que la quantité adsorbée augmente avec la concentration selon l'équation suivante : 

                                                                                                                     (IV.9) 

Qe : la quantité du colorant adsorbée par masse d'unité (mg g
-1

). 

kf : est un paramètre lié essentiellement à la capacité d'adsorption maximale (mg g
-1 

(mg L
-1

)
n
) 

Ce : la concentration de l'adsorbat dans la solution à l'équilibre (mg L
-1

). 

n : est un paramètre lié aux coefficients de variation des énergies d'interaction avec le taux de 

recouvrement. La forme linéarisée de l'équation de Freundlich est : 

                                                                             (IV.10) 

Les formes linéaires de Freundlich pour les trois colorants sont représentées sur la figure IV.9. 

 

Figure IV.9: Modélisation des isothermes d'adsorption des trois colorants par l'équation de 

Freundlich  ([TiO2] = 1 g L
-1 

; pH= naturel ; T = 20± 2°C). 

 

Le tableau IV.1 présente les valeurs des constantes de Langmuir (kL, Qmax ) où, pour rappel, Qmax : 

exprime la capacité de la monocouche de l'adsorbant (mg g
-1

) et kL, la constante d'adsorption de 

Langmuir (mg
-1

L), et les constantes de Freundlich où (Ce) est la concentration en colorant à 

l’équilibre en solution (mg L
-1

), kF est la constante de Freundlich (g
-1

 L) qui indique la capacité de 

sorption de l’adsorbant et 1/n est le facteur d'hétérogénéité. 
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Tableau IV.1 : Paramètres de modèles de Langmuir et de Freundlish et coefficients de corrélation 

de chaque colorant. 

Formes Langmuir forme I Langmiur forme II Freundlich 

 

parametres 

Qmax 

(mg.g
-1

) 

KL 

(mg
-1

.L) 
R

2
 

Qmax 

(mg.g
-1

) 

KL 

(mg
-1

.L) 
R

2
 

Kf 

(g
-1

 L)
 
 

1/n R
2
 

FB 2,98 0,44 0,99 2,99 0,59 0,97 1,08 0,35 0,98 

FA 2,11 0,41 0,99 2,09 0,54 0,97 0,75 0,34 0,98 

GV 2,53 0,49 0,99 2,49 0,68 0,98 0,99 0,31 0,97 

 

D’après les valeurs obtenues pour Qmax, le colorant cationique FB est le mieux retenu sur le 

TiO2P25, sa capacité de rétention maximale est de 2,98 mg g
-1

. Ces résultats montrent que la FB 

s’adsorbe mieux que les autres colorants sur le TiO2. Pour le GV et la FA, ils présentent des 

capacités d’adsorption de 2,53 mg g
-1

 et 2,11 mg g
-1

 respectivement, dans la gamme des 

concentrations étudiées. 

On peut déduire que ces trois colorants ne présentent pas les mêmes affinités vis-à-vis du solide 

quoiqu'ils soient dans les mêmes conditions. Cette différence est due probablement à la structure de 

chaque molécule et aussi à la différence des interactions mises en jeu entre le semi-conducteur et le 

colorant. Dans le cas de la FB et le catalyseur, les forces d’interactions sont plus fortes que dans le 

cas du GV et de la FA. Ceci est peut-être dû à la taille de la molécule et des groupements 

fonctionnels présents dans chaque molécule, dans le cas de la FB, elle a la taille la plus petite, le GV 

a une taille plus grande que celle de la FB et inférieur à celle de la FA, donc la molécule qui a la 

taille la plus petite est la plus facile à être adsorbée, donc l’adsorption est favorisée selon la taille de 

colorant. Les groupements fonctionnels aussi jouent un rôle important dans le processus 

d’adsorption, ces groupes sont responsables des charges ioniques du colorant, ce qui provoque des 

forces de répulsion ou d’attraction électrostatiques avec la surface du photocatalyseur. 

Le tableau IV.1 montre que la modélisation des résultats expérimentaux par le modèle de Langmuir 

présente des différences considérables selon le mode d'exploitation. Il paraît que la méthode de 

linéarisation intervient donc dans l'estimation des paramètres des isothermes d'adsorption. Les 
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résultats obtenus récapitulés dans Le tableau IV.1 montrent que les coefficients de corrélation pour 

l'équation de Langmuir en forme I sont plus élevés que ceux de la forme II. Les coefficients de 

corrélation obtenus à l'aide de l'équation de Langmuir en forme I pour tous les cas testés sont très 

bons (≥ 0,99). Une mauvaise linéarité est obtenue en appliquant le modèle de Langmuir en forme II 

(0,93 ≤ R
2
 ≤ 0,98). Ces résultats sont en accord avec la faible gamme de concentrations étudiée où 

le modèle de Langmuir en forme I est bien adapté pour les faibles concentrations en substrat. 

Cependant, les coefficients de corrélation linéaire pour le modèle de Langmuir sont plus proches de 

1 que ceux du modèle de Freundlich pour les trois colorants. Il est clair qu’une simple équation de 

Langmuir est parfaitement adaptée à nos données qui assument la présence seulement d’un type de 

sites d’adsorption. 

Une caractéristique essentielle de l'isotherme de Langmuir peut être exprimée en termes d'une 

constante sans dimension appelée facteur de séparation et définie par l’équation ci-dessous (IV.11). 

On peut prédire si le système de l’adsorption est favorable ou pas à partir de la forme de l'isotherme, 

le facteur de séparation RL est calculé par l'équation suivante [Hall et al., 1966 ; Sljivic et al., 

2009]: 

01

1

CK
R

L

L




                                                                                                                                                      

(IV.11)  

Avec, 

C0 est la concentration initiale maximale de colorant (mg L
−1

). 

KL est la constante d'équilibre d'adsorption de Langmuir (L mg
−1

). 

Les significations du facteur de séparation RL sont : [Hall et al., 1966 ;Sljivic et al., 2009] 

1) RL>1 → L'isotherme est défavorable. 

2) RL=1 → L'isotherme est linéaire. 

3) 0 < RL < 1 → L'isotherme est favorable. 

4) RL= 0 → L'isotherme est irréversible 

Les valeurs des paramètres de RL calculées pour les trois colorants sont regroupées dans le tableau 

IV.2. 
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Tableau IV.2 : Valeurs de facteur de séparation (RL), pour GV, FB et FA a des concentrations 

initiales maximales (20 mg L
−1

) sur le TiO2. 

Colorant RL Intervalle Type d’isotherme 

FB 0,10 0 <RL<1 Favorable 

FA 0,11 0 <RL<1 Favorable 

GV 0,09 0 <RL<1 Favorable 

 

Les valeurs de RL des colorants étudiés sur les TiO2-P25 sont dans l’intervalle de 0 < RL<1, ce qui 

indique que l’adsorption est favorable. 

Etant donné que les paramètres de Langmuir et de Freundlich sont obtenus avec des corrélations 

très voisines de l’unité en présence de TiO2P25. On peut dire que l’adsorption de ces colorants sur 

ce support suit deux étapes : la première consiste en un recouvrement de la monocouche et la 

seconde, concernerait l’adsorption multicouche pour les fortes concentrations. 

VI. Conclusion 

L’adsorption est la première étape du processus de dégradation photocatalytique d’une molécule 

organique à la surface de TiO2. Sa compréhension permet d’expliquer le comportement de certains 

couples photocatalyseur/composés organiques lors de la dégradation photocatalytique de ces 

derniers. Au cours de ce chapitre, plusieurs résultats ont été mis en évidence, nous avons pu  

conclure que: 

  L’équilibre d’adsorption/désorption est atteint au bout de 20 minutes d’agitation quel que 

soit le colorant étudié. En revanche le taux d’adsorption dépend de la nature du colorant 

étudié. 

 L’étude cinétique de l’adsorption de chacun des colorants FB, FA et GV sur le  catalyseur  

TiO2-P25, montre que la vitesse d’adsorption est rapide au début du processus au bout de 15 

minutes, et devient de plus en plus lente au cours du temps d’agitation pour atteindre 

l’équilibre à 20 minutes. 

 L’adsorption des colorants étudiés est fortement dépendante des paramètres de la structure 

du colorant défini par la nature des groupements fonctionnels qui est influencée par le pH de 

la solution et par les charges électrostatiques telles que la charge de surface du catalyseur 

TiO2 (TiOH2
+
 et TiO

−
).  
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 Les résultats expérimentaux montrent un accroissement de la quantité du colorant adsorbée 

par gramme de TiO2-P25 avec l’augmentation de la concentration initiale en colorant. 

  la FB s’adsorbe mieux que les deux autres colorants. 

  Les isothermes d'adsorption des trois colorants sur TiO2-P25  peuvent être modélisées de 

manière satisfaisante par les modèles de Langmuir et Freundlich pour les trois colorants.  

 Les isothermes d'adsorption des trois colorants sur ce catalyseur sont de type L (Langmuir). 

Ce type indique une adsorption monocouche des molécules et le rapport entre la 

concentration dans la solution aqueuse et adsorbée diminue lorsque la concentration du 

soluté augmente, décrivant ainsi une courbe concave, cette courbe suggérant une saturation 

progressive de l’adsorbant. 

 L’évolution de la quantité adsorbée des colorants étudiés au cours du temps de contact, avec 

TiO2 montre que la quantité adsorbée de chaque colorant augmente avec l’ajout d’adsorbant 

jusqu’à une concentration optimale de ce dernier. À partir de laquelle la quantité adsorbée 

n’évolue plus. 

 Le pH influence le processus l’adsorption d’une manière significative selon les changements 

des interactions impliquées dans le milieu.  
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I.  Introduction  

Les rejets colorés posent un problème environnemental, car ils peuvent être toxiques, non 

biodégradables et résistants à une destruction par les méthodes de traitement physico-chimiques. 

Pour ce type de polluants, il faut donc trouver une méthode efficace en vue de leur élimination des 

eaux résiduaires provenant des effluents d’industries textiles. La photocatalyse hétérogène, en 

vogue actuellement, apparaît comme une alternative technologique; en effet, elle permet une 

destruction de polluants organiques, comme les colorants, tout en menant à une minéralisation 

complète [Karkmaz et al., 2004]. 

Le processus de dégradation photocatalytique en suspension aqueuse utilisant le TiO2 reste l'une des 

méthodes les plus utilisées dans le procédé d'oxydation avancée (POA) pour la décontamination de 

l'eau [Almquist et al., 2001], car il présente de nombreux avantages, surtout, qu'il a besoin 

seulement de TiO2 et une source de lumière, que ce soit de la lumière artificielle ou de la lumière 

naturelle (solaire), et donc son coût peut être inférieur à d'autres types de POA. Le TiO2 est un semi-

conducteur bien connu dans la communauté des chercheurs, en particulier pour la recherche en 

catalyse, souvent choisi pour l'application photocatalytique en raison de sa stabilité élevée, de sa 

photoactivité supérieure et de sa faible toxicité [Fox et Dulay, 1993]. La photocatalyse comme 

méthode de traitement a un large éventail d'application dans le traitement de l'eau, elle peut être 

utilisée pour la dégradation des matériaux organiques et inorganiques [Parent et al., 1996], 

l'élimination des métaux traces [Djellabi et al., 2015] et la destruction des virus et des bactéries 

[Foster et al., 2011]. Il peut également être utilisé pour décomposer la matière organique naturelle 

(substances fulviques et humiques) [Allemane et al., 1993]. 

Le procédé photocatalytique dépend principalement, des caractéristiques de la molécule à dégrader, 

de la source lumineuse UV (puissance, longueur d’onde maximale, procédé d’irradiation) et du type 

de semi-conducteur, qui joue le rôle de photocatalyseur (Gap et texture). Le catalyseur le plus utilisé 

est le TiO2 P-25. L’efficacité du procédé TiO2/UV dépend d’une part, du taux de formation des 

radicaux actifs qui dépend des propriétés physiques du catalyseur et d’autre part de l'adsorption des 

polluants sur la surface du TiO2 qui dépend de la taille des particules de TiO2, de la surface 

spécifique du catalyseur, de la phase cristalline, etc,[Mills et Hunte, 1997] et d’autre part, des 

conditions opératoires comme : l’intensité lumineuse, l’oxygène dissous, la concentration initiales 

de substrat et leur nature et enfin le pH. 

    Dans cette partie de ce chapitre, nous avons étudié l’oxydation photocatalytique des trois 

colorants choisis dans cette étude : la fuchsine basique, la fuchsine acide et le gentian violet en 
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présence du semi-conducteur Degussa P25 par irradiation des rayonnements artificiels (UV à 365 

nm). 

Le suivi des cinétiques de décoloration des trois colorants étudiés a été réalisé en utilisant un 

spectrophotomètre UV-visible. En addition, de nombreux paramètres tels que la Demande 

Chimique en Oxygène (DCO) qui a été suivi durant l’oxydation photocatalytique pour déterminer 

l’état de la minéralisation des échantillons, ainsi que l’influence des conditions opératoires 

précédemment décrites sur la vitesse de leurs dégradations. Dans ce contexte, certains d’entre eux 

ont été fixés alors que d’autres ont été variés, l’étude cinétique a permis de définir l’ordre cinétique 

de dégradation et d’obtenir les constantes de vitesse pour les différentes expériences réalisées. 

    L’étude de l’adsorption des trois colorants sur le TiO2 P25 effectuée dans la première partie de ce 

chapitre nous a permis d’estimer le temps nécessaire pour atteindre l’équilibre d’adsorption qui est 

de 20 min. Par conséquent, dans toutes les expériences menées pour l’étude de la dégradation 

photocatalytique de la FB, FA et GV, nous avons fixé un temps d’agitation de 20 minutes à 

l’obscurité avant de procéder à l’irradiation des échantillons, ce qui nous a permet de rassembler des 

résultats reproductibles.  

Cette partie de ce chapitre est consacrée à étudier et comparer, la dégradation par photocatalyse, de 

trois colorants triphénylméthanes, sur différents semi-conducteurs (TiO2 (Dégussa P25) et une série 

Millenium) qui sont à notre disposition au laboratoire. 

L’influence des paramètres suivants est examinée : 

1- La concentration du semi-conducteur 

2- La concentration initiale du substrat. 

3- Le pH initial de la solution à irradier. 

4- L’influence de l’ajout d’un accepteur d’électrons (H2O2). 

5- L’influence de l’ajout de quelques ions inorganiques, et enfin, un suivi de la minéralisation par la 

détermination de la demande chimique en oxygène (DCO). 

 

II. Photolyse directe des trois colorants à 365 nm 

La dégradation photochimique d'une molécule nécessite l'absorption d'un rayonnement à la 

longueur d'onde appropriée. Pendant l'absorption des photons, les molécules passent à l'état excité et 

l'énergie excédentaire peut être dissipée par plusieurs voies de désactivation conduisant à des 

modifications physiques ou chimiques. Ces modifications peuvent intervenir sur la molécule isolée 

ou impliquer un autre réactif, par exemple l'oxygène. 
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    Dans la perspective de montrer la contribution d’une dégradation photochimique lors de la 

dégradation photocatalytique des trois colorants, nous avons effectué une étude préliminaire pour 

vérifier si ces colorants ne subiraient pas de dégradation sous irradiation directe en absence du TiO2. 

Pour cet effet, des solutions de chaque colorant de concentration de 10  mg. L
-1

, à pH naturel avec 

un volume de 100 ml sont soumises à une irradiation UV à 365 nm  dans les mêmes conditions 

opératoires préconisées pour la photocatalyse. Les courbes dans la figure IV.1 montrent l’évolution 

de la concentration résiduelle des trois colorants par photolyse. 
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Figure IV.1 : Cinétiques de photolyse directe des trois colorants à 365 nm  

([Colorant]0= 10 mg L
-1 

; T= 20±2°C à pH naturel). 

 
Les résultats obtenus montrent que la décoloration des solutions se produit, mais d’une manière très 

lente. Les pourcentages de décoloration durant trois heures d’irradiation sont faibles pour les trois 

colorants, qui sont de 16 %, 11 % et 12 % pour FB, FA, et GV respectivement. Cette différence de 

dégradation photolytique des trois colorants peut être attribuée à la différence d’absorbance de 

chaque colorant à 365 nm. 

 

III. Evaluation de l’activité photocatalytique par l'énergie UV 

III.1. Evolution spectrale UV-visible des colorants par photocatalyse 

Les figures IV.2 : a, b et c décrivent l'évolution spectrale des trois colorants GV, FB et FA (10 mg 

L
-1

) lors de leur photo-oxydation en présence d’une suspension de TiO2 sous irradiation à 365 nm et 

à pH naturel. On observe la disparition progressive des bandes les plus intenses situées dans le 
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visible (544 nm de la FB et de la FA et 584 nm de GV). Ces trois bandes sont dues aux 

chromophores responsables de la couleur de la solution. Ce processus de décoloration pourrait être 

lié à la destruction progressive du système conjugué. 

Pour les deux colorants cationiques (GV et FB), les autres bandes qui sont localisées dans la région 

UV et qui caractérisent principalement les transitions π-π* des cycles aromatiques ont aussi subit 

une disparition progressive, par contre pour le colorant anionique (FA) nous avons observé une 

légère augmentation de la densité optique dans la région UV comprise entre 200 et 240 nm au début 

du processus de dégradation, après elle diminue au fur et à mesure que la réaction avance. 

L’augmentation et puis la diminution observées dans les cas de la FA sont traduites par la formation 

des photoproduits qui absorbent dans cette région et puis leur dégradation au cours du temps. Ceci 

pourrait expliquer pourquoi les colorants cationiques sont mieux dégradés que le colorant 

anionique.  

Des études antérieures montrent que la décoloration est une destruction de la fonction responsable 

de la couleur et plutôt qu’une dégradation complète de colorant [Chen et al., 2006 ; Chen et al., 

2007]. Par conséquent, nous ne pouvons parler de minéralisation totale à ce stade, car si les 

composés aromatiques ont disparu, les composés aliphatiques, subsistent encore dans le milieu. 
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Figure IV.2 : Evolution des spectres d’absorption UV-Visible du GV, FB et FA (a, b et c) en 

présence de TiO2-P25 ([Colorant]= 10 mg L
-1 

; [TiO2]= 1g L
-1 

; T= 20±2°C ; à pH naturel). 

 

III.2. Etude cinétique de la dégradation photocatalytique des colorants 

La détermination des cinétiques de réactions ainsi que l’influence de certains paramètres physico-

chimiques sur ces cinétiques est une étape importante pour la conception et l’optimisation des 

systèmes industriels. L’étude des cinétiques de la réaction photocatalytique de chaque colorant (FB, 

FA, GV) en fonction du temps a été réalisée avec une concentration initiale  du colorant égale à 10 

mg L
-1

 et à pH naturel.  

La figure IV.3 présente l’évolution des cinétiques des solutions aqueuses de la FB, la FA et du GV, 

renfermant une suspension de particules de TiO2-P25 à 1,0 g L
-1

 et sous irradiation UV 365 nm. 

    L'étude cinétique de la dégradation photocatalytique des trois colorants a été réalisée après un 

temps d'agitation à l'obscurité pendant 20 minutes, la fuchsine basique est complètement disparue 

de la solution au bout de 25 minutes, le gentian violet dans 30 minutes et la fuchsine acide au bout 

de 50 minutes.  

(c) 
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Figure IV. 3 : Cinétiques de la dégradation de la fuchsine basique, la fuchsine acide et de gentian 

violet par photocatalyse en présence de TiO2 P25. 

([TiO2]=1 g L
-1

; [colorant]= 10 mg L
-1

; T= 20±2°C ; pH=naturel ; λirr=365 nm). 

 

La Figure IV.3 montre que la dégradation photocatalytique des trois colorants est rapide en présence 

de TiO2 P25 et conduite à la décoloration totale des colorants étudiés. La comparaison des trois 

cinétiques montre que la vitesse de dégradation de la FB est plus rapide que celle de la FA et de 

GV.  

III.2.1. Ordre cinétique de dégradation photocatalytique des colorants 

Pour décrire les cinétiques de dégradation des trois colorants, nous nous sommes inspirés des 

résultats relatés dans la littérature. Dans la plupart des cas, la cinétique de la photodégradation de 

nombreux colorants, est décrite comme étant celle des réactions d’ordre un apparent [Guettai et Ait 

Amar, 2005; Laid, 2017], avec une vitesse qui a pour équation : 

CK
dt

dC
V app.

                                                                                                                      
(IV.1) 

Où 

V: Vitesse de dégradation photocatalytique (mg min
-1

) 

kapp : Constante apparente de dégradation (min
-1

) 

C: Concentration en solution du colorant (mg L
-1

) 

t: Temps d’irradiation (min) 

    L’intégration de cette équation (avec la limitation: C = C0 quand t = 0) aboutit à l’équation 

suivante: 
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C
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o .ln 







                                                                                                                           (IV.2) 

    La figure IV.4 illustre la linéarisation de ln (C0/C) en fonction du temps pour la FB, la FA et le 

GV dégradé par TiO2 à des concentrations initiales égales. Ces linéarisation nous donnent des lignes 

droites dont la pente est égale à kapp. Le tableau IV.1 regroupe les constantes apparentes de la 

vitesse et les coefficients de déterminations (R
2
) pour chaque colorant.  

 

Figure IV. 4 : Représentation de ln (C0/C) en fonction du temps d’irradiation des trois colorants. 

([TiO2]=1 g L
-1

; [colorant]= 10 mg L
-1

; T= 20 ±2°C ;  pH=naturel; λirr=365 nm). 

 

La bonne linéarité de la relation entre ln (Co/C) et le temps t selon cette figure montre que la 

dégradation photocatalytique de la FB, la FA et du GV suit une cinétique de pseudo ordre 1 quelque 

soit le colorant.  

Les constantes de vitesse de dégradation des trois colorants en présence du catalyseur P25 sont de 

l’ordre de 0,198 min
-1

 et 0,152 min
-1

, 0,083 min
-1

 pour la FB, le GV, et la FA respectivement, et les 

coefficients de détermination pour les courbes ajustées des trois colorants ont été trouvés 0,95 ≤ R
2
 

≤ 0,99. 

Il a été rapporté dans la littérature que la dégradation par voie photocatalytique en présence de semi-

conducteur (TiO2) se fait principalement par les radicaux hydroxyles, par les trous positifs ou par 

les autres espèces oxydantes formées par des réactions photochimiques qui sont bien expliqué dans 

le chapitre I, paragraphe VIII.5. [Sun et al., 1997 ; Konstantinou et Albanis, 2003; Bahnemann, 

2004 ; Hoffmann et al., 1995 ; Wen et al., 2002]. Les substances peuvent être dégradées 
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simultanément par 
•
OH et les autres espèces photogénéré ou majoritairement par les radicaux 

hydroxyles. La prédominance de ces voies dépend des propriétés d'adsorption et d'oxydation des 

substances à dégrader [Matthews, 1986 ; Brezova et al., 1991 ; Chen et al., 1999].   

La diminution de la concentration de colorant par le processus photocatalytique pendant l'irradiation 

signifie que les radicaux 
•
OH et autres oxydants formés par réaction de photocatalyse, attaquent les 

chromophores responsables de la couleur caractéristique du colorant, qui provoquent une 

diminution de leur couleur.  

 

Tableau IV.1: Constantes cinétiques de pseudo-premier ordre de dégradation des trois colorants en 

présence de TiO2-P25 par le procédé photocatalytique. [Colorant]= 10 mg L
-1

, [Catalyseur]= 1 g L
-1

, 

pH= naturel, T= 20±2°C. 

Colorant 
TiO2-P25 

kapp (min
-1

) R
2
 

FB 0,20 ± 0,02 0,99 

FA 0,08 ± 0,01 0,97 

GV 0,15 ± 0,02 0,96 

 

On note que, la constante du pseudo-premier ordre de dégradation de la FB est supérieure à celle 

des autres colorants en présence de TiO2-P25. 

Dans nos expériences, il y avait une corrélation entre la quantité adsorbée et la constante de vitesse 

apparente de dégradation. Les constantes apparentes de vitesse de réaction suivent l'ordre suivant: 

FB > GV > FA en présence de P25, qui sont corrélé aux quantités adsorbées sur le photocatalyseur 

et qui sont dans le même ordre : FB > GV > FA. 

L’efficacité de la décoloration peut être attribuée à la structure moléculaire des colorants 

triphénylméthanes [Liu et al., 2004]. L’ordre de dégradation des trois colorants peut s'expliquer par 

leur substituant, leur nombre de carbone et leur capacité d'adsorption ainsi que les interactions entre 

le colorant et le catalyseur pendant la réaction photocatalytique. La nature des substituants et des 

groupes fonctionnels qui peuvent jouer un rôle important dans l'augmentation ou la diminution de la 

dégradation du colorant. D'après Suzuki et al. [Suzuki et al., 2001] et Chen et al. [Chen et al., 

2015], la présence de groupes attracteurs d'électrons tels que les groupes -COOH, -SO3H, -NO2 peut 

diminuer la dégradation du colorant alors que la présence de groupes donneurs d'électrons tels que -
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OH, -CH3, OCH3, -NH2, -N(CH3)2, NH-COCH3 peut augmenter la dégradation du colorant. Le GV 

contient trois diméthylamine (-N(CH3)2) qui sont plus donneurs et ils activent le cycle aromatique 

plus fortement que les trois groupes amine (-NH2) sur la fuchsine basique. Cependant, le taux de 

dégradation de FB était supérieur à GV qui peut être due à la taille des molécules (la molécule de 

FB est plus petite que celle de GV). La fuchsine acide était le colorant le moins dégradé d'entre eux, 

parce qu’il contient des groupes aminés (-NH2) et trois groupes sulfonates (-SO3
-
) qui sont plus 

électro-attracteurs et qui désactivent le cycle aromatique, ce qui entraîne une diminution du taux de 

photodégradation et aussi il était le moins adsorbé sur la surface du catalyseur. 

D’après les résultats obtenus on constate qu’il y a plusieurs facteurs à prendre en considération lors 

de la dégradation d’un polluant qui peuvent influencer le processus dans le sens négatif et dans 

d’autres cas dans le sens positif comme l’interaction entre le polluant et le semi-conducteur(quantité 

adsorbée à l’obscurité, les forces de liaison électrostatiques, la photo-adsorprion au cours de la 

réaction…etc). Donc on peut déduire qu’il n’ya pas une règle générale à suivre pour déterminer le 

facteur le plus influent sur le processus de dégradation, ni pour la prédiction du polluant le plus 

facile à dégrader.   

 

III.2.2. Taux de la décoloration photocatalytique des colorants  

Le pourcentage de décoloration en fonction du temps est observé en termes de changement de 

l'intensité de l’absorbance à la longueur d’onde λmax du colorant, il est calculé par l’expression 

suivante : 

100
0

0 








 


A

AA
(%)onDécolorati

                                                                                                

(IV.3)  

Où, A0 est l'absorbance initiale du colorant et A est l'absorbance au temps t, à la longueur d’onde 

relative à l’absorbance du chromophore. 

Dans la figure IV.5, nous avons représenté le pourcentage de dégradation photocatalytique des 

solutions des trois composés modèles à une même concentration de 10 mg L
-1

 au bout de 25 

minutes d’irradiation, ou nous avons obtenu un taux de décoloration de FB, FA et GV de 99 %, 85 

% ,97 %, respectivement. 
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Figure IV. 5 : Comparaison des pourcentages de décoloration de FB, FA et GV sur TiO2 P25. 

 ([Colorant]=10 mg L
-1 

; [TiO2]=1g L
-1

, T=20±2°C ; pH=naturel ; λirr=365 nm ;  temps= 25 min).  

 

Les degrés de décoloration en présence de TiO2-P25sont dans l’ordre décroissant selon la séquence: 

FB > GV > FA. 

On remarque que le pourcentage de décoloration dépend de la structure chimique de chaque 

polluant, notamment la nature et le nombre des substituants. Nous remarquons aussi que 

l’adsorption a un effet important sur la décoloration. Le TiO2-P25 présente une activité 

photocatalytique élevée pour les trois colorants, la nature d’interaction entre chaque colorant et le 

catalyseur explique la différence de taux de décoloration.  

Des travaux antérieurs ont rapporté que dans la dégradation photocatalytique, le taux d’adsorption 

sur le TiO2 non modifié est plus élevé pour les colorants avec une charge positive (cationique) que 

pour ceux qui ont une charge négative (anionique) [Baran et al., 2003]. 

 

III.3. Etude de l’influence de quelques paramètres sur la dégradation des trois colorants  

Afin de comprendre le fonctionnement du procédé de dégradation photocatalytique des 

micropolluants étudiés (FB, FA, GV) en présence d'une suspension de dioxyde de titane (P25), nous 

avons examiné l'influence de certains paramètres sur la photocatalyse des trois colorants étudiés. 

Les paramètres sont la concentration et la nature du photocatalyseur, la concentration initiale du 

colorant, le pH de la solution, l’ajout du peroxyde d’hydrogène (H2O2), la présence des sels 

inorganiques (NaCl, NaNO3, Na2SO4, NaHCO3, Na2CO3) et l’ajout d’un piégeur des radicaux 

hydroxyles qui est l’isopropanol. 
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III.3.1. Influence de la concentration initiale du colorant 

Dans tous les procédés de traitement des eaux, l'effet de la concentration en polluant est d'une 

importance majeure. Il est donc intéressant d'étudier ce paramètre. La décomposition 

photocatalytique des trois colorants a été étudiée en variant la concentration initiale de 2,5 à 20 

mg.L
-1

à pH naturel (pHnaturel = 5,7±0,5 pour la FB, pHnaturel = 5,5±0,5  pour la FA et pHnaturel= 

5,8±0,5  pour le GV) contenant une suspension de TiO2-P25 de 1,0 g L
-1

à une température de 20 °C.  

En photocatalyse, la dégradation est fortement influencée par la concentration initiale, le processus 

est favorable aux faibles concentrations, ce qui est confirmé par les résultats rapportés sur la figure 

IV.6  montrant que les constantes apparentes des vitesses de dégradation diminuent avec 

l'augmentation de la concentration initiale du colorant. Plusieurs auteurs ont rapporté un 

comportement similaire que la réaction photocatalytique en présence de TiO2 dépend de la 

concentration de contaminants dans l'eau [Chong et al., 2009 ; Saquib et Muneer, 2003 ; 

Sakthivel, et al., 2003]. Plusieurs explications de ce comportement peuvent être considérées : 

1)  Il est possible que la photo-génération des trous positifs h
+
 et/ou 

•
OH à la surface du 

catalyseur soit réduite en raison du recouvrement des sites actifs par les molécules de 

colorant  qui y sont adsorbées, lorsque la concentration initiale de colorant augmente. Ceci 

pourrait s'expliquer par la diminution de nombre des radicaux hydroxyles et superoxydes 

(
•
OH et O2

•- 
) formés et qui sont responsables de la dégradation du colorant. Pour les fortes 

concentrations la cinétique devient d’ordre zéro [Augugliaro et al., 2002 ; Neppolianet al., 

1998].  

2) L'absorption d'une quantité significative de rayonnements UV par les molécules de colorant 

plutôt que par la surface du TiO2, ce qui réduit le nombre de photons absorbé par ce dernier 

(les molécules de substrat à dégrader commencent à agir comme une barrière pour la 

lumière incidente) [So et al., 2002], réduisant ainsi l'efficacité de la réaction 

photocatalytique [Tang et al., 1995 ; So et al., 2002].  

3) A fortes concentrations, la diminution des constantes de vitesse peut être attribuée à la 

régression des sites actifs en raison de la compétition entre les molécules du colorant et ses 

intermédiaires [Augugliaro et al., 2002].  



                               Chapitre IV : Partie II : Dégradation photocatalytique des colorants par TiO2 
 

 

180 

 

Figure IV. 6 : Effet de la concentration initiale des colorants sur les constantes de leur dégradation 

photocatalytique.  ([TiO2]=1g L
-1 

; T=20±2°C ; pH=naturel; λirr=365 nm). 

En général, la constante de vitesse est inversement proportionnelle à la concentration initiale des 

colorants qui peut être expliquée par l’augmentation du nombre de molécules à dégrader vis-à-vis le 

nombre des espèces actives photo-générées (
•
OH et h

+
). 

III.4.2. Etude du modèle de Langmuir – Hinshelwood (L-H) 

La photocatalyse est l’une des formes de catalyse hétérogène, elle se déroule en présence de la 

lumière mettant en jeu un processus de transfert électronique, bien décrit par le modèle de 

Langmuir-Hinshelwood (L-H) où les hypothèses fondamentales sont les suivantes [Chergui-

Bouafia et Alloune, 2007]: 

 l’adsorption des molécules organiques obéit au modèle d’adsorption de Langmuir: lequel est 

défini par une surface homogène, monocouche, et sans aucune interaction entre les molécules 

adsorbées. 

 les étapes d’adsorption et de désorption sont rapides par rapport à la réaction chimique, où celle-

ci est l’étape limitante. 

 la transformation chimique n’implique que des espèces adsorbées et des sites libres. 

Au cours des dernières décennies, l'expression de Langmuir-Hinshelwood a été largement utilisée 

pour décrire et modéliser la cinétique de réaction de l’oxydation photocatalytique des polluants 

organiques [Sauer et al., 2002 ; So et al., 2002 ; Poulios et al., 2003; Senthilkumaar et al., 2006 ; 

Zouaghi et al., 2007 ; Bouanimba, 2014]. Le modèle  de (L-H) est le plus utilisé pour décrire les 
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réactions de photocatalyse hétérogène [Herrmann, 2005 ; Huchon, 2006], il donne une évaluation 

de la vitesse de dégradation d’un polluant organique à différentes concentrations. Ce modèle, décrit 

avec succès la dépendance de la vitesse de réaction sur la concentration initiale du substrat. 

On aboutit alors à une équation reliant la vitesse initiale ou la constante apparente à la concentration 

du substrat à l’équilibre : 

                                                                                                           (IV.4) 

 

Avec 

kapp ; constante apparente de réaction (min
-1

) 

V0: vitesse initiale de dégradation (mg min
-1

). 

KLH: constante d'adsorption à l'équilibre sous irradiation (mg
-1 

L). 

kc: constante de réaction (mg L
-1

.min
-1

). 

C0 : concentration initiale du colorant. 

La transformation linéaire peut s’écrire: 

ccLHapp k

C

kKk

011


  

(IV.5) 

Le tracé de 1/kapp en fonction de la concentration initiale des trois colorants est présenté sur la figure 

IV.7 qui montre une relation linéaire entre 1/kapp et C0. Ceci justifie le choix de ce modèle dans 

notre cas. Les pentes de ces droites sont égales à 1/kc et les abscisses à l’origine sont égales à 

(1/kcKLH).  

 

Figure IV. 7 : Influence de la concentration initiale de la FB, la FA et du GV sur les constantes de 

dégradation photocatalytique : linéarisation de l'expression de Langmuir-Hinshelwood. 
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À partir des constantes apparentes de dégradation mesurées pour différentes concentrations initiales 

des trois colorants, les paramètres du modèle de Langmuir-Hinshelwood ont été calculés pour 

chacun des colorants. 

Les coefficients de corrélation calculés pour les données expérimentales et le modèle sont 

relativement bons. Les valeurs de ces paramètres sont indiquées dans le tableau IV. 2. En termes de 

comparaison des taux de recouvrement de la surface du catalyseur en absence et en présence de la 

lumière, nous constatons que les valeurs de la constante d'adsorption du modèle de Langmuir-

Hinshelwood (KL-H) sous irradiations sont supérieures à celles du modèle de Langmuir à l’obscurité. 

On peut considérer que la dégradation photocatalytique des trois colorants suit le modèle de 

Langmuir-Hinshelwood dans la gamme de concentrations expérimentales étudiée pour les trois 

colorants. 

Tableau IV. 2 : Constantes cinétiques de réaction et constantes d'adsorption des trois colorants 

selon les modèles de Langmuir et de Langmuir-Hinshelwood. 

Colorant KC (mgL
-1

min
-1

) KL (mg
-1

L) KL-H (mg
-1

L) 

 

R
2
 

GV 1,29 0,49 0,81 0,96 

FA 0,74 0,41 0,75 0,95 

FB 0,16 0,44 0,68 0,96 

Où les équations en présence de chaque colorant sont les suivantes ;  

GV: 1/kapp = 0,72 C0  + 1,032                                                                                                        (IV.6) 

FB: 1/kapp = 0,64 C0  + 0,928                                                                                                         (IV.7) 

FA : 1/kapp =1,36 C0  + 1,811                                                                                                        (IV.8) 

Ce résultat indique que l'adsorption de ces colorants sur la surface des particules de TiO2 joue un 

rôle très important dans la réaction photocatalytique. Cela probablement dû à la forte adsorption des 

colorants pendant la réaction photocatalytique par rapport à l’obscurité.  Ce résultat est 

fréquemment rencontré dans la littérature, c’est-à-dire que la constante calculée sous irradiation KLH 
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est plus forte que KL calculée à l’obscurité [Enriquez et Pichat, 2001 ; Mills et Morris, 1993; 

Cunningham et al., 1994; Lin et al., 2002 ;Cunningham et Al-Sayyed, 1990; Hodnett, 1994; 

Meng et al., 2002, Laid, 2017]. Il y’a deux hypothèses qui existent pour expliquer ce phénomène :  

1) Pour les composés aromatiques faiblement adsorbés, ces auteurs ont mis l'hypothèse que, si 

l'irradiation UV change de façon considérable la quantité adsorbée de polluant cela signifie qu’il y  

a un changement électronique sur la surface de catalyseur ce qui conduit à une augmentation de 

l’adsorption, donc il s’agit d’une photo-adsorption. 2) La deuxième hypothèse, c'est que la 

dégradation photocatalytique ne concerne pas seulement les molécules adsorbées en monocouche 

de TiO2, mais également celles adsorbées dans les multicouches aqueuses à proximité de la 

surface de TiO2. Selon Xu et Langford [Xu et Langford, 2000], ils supposent qu'il se produisait 

un changement électronique de la surface du catalyseur entraînant une modification de la 

distribution des sites d'adsorption. Cela expliquerait l'augmentation importante de la constante KL-

H calculée sous irradiation dans le cas du modèle de L-H par rapport à l'obscurité pour le modèle 

de Langmuir. Cet écart de Langmuir-Hinshelwood a été observé avec de nombreux composés 

organiques et bien discuté par [Emeline et al.,2005]. Ainsi, Lin et al.[Lin et al., 2002] supposent 

que cette augmentation de KLH est due à une photoadsorption, alors que selon Cunningham et al. 

[Cunningham  et Al-Sayyed, 1990], la réaction de photodégradation à lieu non seulement en 

surface mais aussi en solution. 

Une autre possibilité pour expliquer cette différence entre les deux constantes KL et KL-H est celle 

signalée par Vulliet [Vulliet, 2002]. Il s’agissait d’un phénomène de thermo-adsorption. En effet, 

deux facteurs peuvent engendrer une augmentation de la température à la surface du TiO2: 

 La recombinaison des électrons et des trous : le retour d’un électron de la bande de 

conduction à la bande de valence s’accompagne d’une augmentation de la température 

très localisée et fugace mais relativement importante. 

 Les premières réactions d’oxydation induites essentiellement par les radicaux 

photogénérés ont des enthalpies très négatives 

 

III.4.3. Influence de la concentration en TiO2 

    Dans les systèmes de purification des eaux par des nano-particules de TiO2 en suspension, il y a 

une charge optimale de catalyseur. Trop peu des particules n'absorberont qu'une faible quantité de 

lumière UV alors que trop de particules causent la diffraction de la lumière UV. Dans ces deux cas 

il y aura un manque d'efficacité. Si le matériau est sous forme d'une couche mince, c'est l'épaisseur 
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de la couche qui aura une influence déterminante sur l'efficacité de destruction des polluants 

organiques car les photons UV doivent diffuser à travers le film.  

La concentration de TiO2 en suspension est un paramètre pouvant avoir une influence importante 

sur les cinétiques de dégradation photocatalytique. Cet effet a été décrit par [Herrmann, 2005]. Il a 

montré que la vitesse de dégradation augmentait avec la masse de TiO2 jusqu'à atteindre un plateau 

comme indiqué par la figure IV.8. La valeur de ce palier dépend des conditions expérimentales 

(concentration du composé à dégrader, intensité de l’irradiation, géométrie du réacteur, etc.). 

 

Vitesse de dégradation photocatalytique 

Masse de catalyseur en suspension 

Figure IV. 8 : Influence de la masse de catalyseur en suspension sur la vitesse de dégradation  

photocatalytique, d’après [Herrmann, 2005]. 

 

    L'effet de la quantité du catalyseur TiO2 sur la vitesse de photodégradation a été étudié pour une 

concentration initiale pour chaque colorant de 10 mg L
-1

 et des quantités variables de TiO2 (0,25 ; 

0,5 ; 0,75 ; 1,0; 2,0 et 3,0 g .L
-1

) à pH libre (pH= 5,7±0,5 (GV), pH= 5,8±0,5  (FB)  et pH=5,5±0,5  

(FA)). Nous avons calculé la constante de vitesse de premier ordre, au bout de 30 minutes dans cette 

gamme de concentrations de TiO2.  
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Figure  IV. 9 : Influence de la masse de TiO2 (P25) en suspension sur la vitesse de dégradation 

photocatalytique. 

 ([Colorant]=10 mg L
-1 

; T=20±2°C ;  pH= libre ; λirr=365nm.) 

 

    La constante de vitesse du pseudo ordre 1 est respectée pour toutes les cinétiques de disparition 

des trois colorants. Ces constantes augmentent graduellement avec la croissance de la concentration 

en TiO2 pour atteindre un maximum qui est d’environ de 1 g L
-1

 (figure IV.9). Des résultats 

similaires ont été rapportés pour l'oxydation photocatalytique d'autres colorants [Sioi et al., 2006 ; 

Bouzaida et al., 2004]. La limite de vitesse d'oxydation correspond à la quantité maximale de TiO2 

pour laquelle toutes les particules (c'est-à-dire toute la surface exposée) sont totalement illuminées. 

Elle peut être attribuée à la disponibilité d’une surface spécifique plus large pour les phénomènes 

d’adsorption et de dégradation [Mozia et al., 2005]. La valeur du taux maximum de TiO2 dépend 

des conditions expérimentales (polluant lui-même, concentration du composé à dégrader, intensité 

de l'irradiation, géométrie du réacteur) [Saquib et Muneer, 2003 ; Sakthivel et al., 2003 ; So et al., 

2002]. 

L’augmentation des kapp en fonction de la concentration de TiO2 dans la gamme étudiés est peut-être 

dû au fait que lorsque la quantité de TiO2 croit, la surface exposée devient plus importante (plus de 

disponibilité des sites actifs sur la surface de TiO2). Après certaines limites, il n'y aura pas 

d'augmentation de la surface exposée et par conséquence la surface du TiO2 (Photocatalyseur) 

disponible n’augmente. Elle peut être donc considérée comme un point de saturation de 

l’absorbance photonique du catalyseur [Zouaghi et al., 2007]. Au delà de cette concentration on 

assiste a l’augmentation de l'épaisseur de la couche sur la paroi du réacteur due à l'agglomération et 
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à l’agrégation des particules de TiO2 [Kaneco et al., 2004], ce qui réduit le nombre de sites actifs et 

diminue le processus photocatalytique. L'existence d'un seuil est attribuée à un effet de criblage des 

particules de TiO2 au fur et à mesure que leur concentration augmente. Le nombre supplémentaire 

des sites d'adsorption ne peut pas alors compenser la perte de flux de photon par réflexion et 

diffusion. Donc l'ajout de TiO2 doit être optimisé pour éviter un excès inutile de la quantité de 

catalyseur nécessaire pour garantir l'absorption maximale des photons pour une photodégradation 

efficace. 

 

III.4.4. Influence du pH initial   

L’interprétation de l’effet du pH sur l’efficacité du processus de la photocatalyse des colorants est 

une tâche très difficile en raison de ses rôles multiples [Bouanimba, 2014]. 

Le pH est un paramètre qui conditionne les propriétés superficielles des solides et l’état dans lequel 

se trouve le polluant à dégrader en fonction de son pKa. C’est aussi un facteur qui caractérise les 

eaux à traiter. Lorsqu’un composé est partiellement ionisé ou porteur de fonctions chargées, il faut 

considérer les interactions électrostatiques qui peuvent avoir lieu entre le support TiO2 et ce 

composé. Ces interactions sont en fonction du pH de la solution à traiter, du PZC du matériau 

adsorbant et du ou des pKa du composé à adsorber. Son effet sur l’activité photocatalytique doit 

donc être étudié dans le cas d’une eau chargée en polluant. En effet, la dispersion des particules et la 

charge de la surface du catalyseur sont influencées par le pH du mélange. Plusieurs études 

[Aguedach et al. 2005 ; Hu et al. 2003] ont montré que le point de zéro charge ou pHPZC de TiO2 

est de 6,5. Ainsi, en dessous de la valeur du pH PZC, la surface se charge positivement et 

négativement au-delà de cette valeur suivant les équations IV.9 et IV.11 [Konstantinou et albanis, 

2004]: 

 

TiOH2
+
TiOH + H

+
  pH < 6,5                                                                               (IV.9) 

  
 





2

/

.

2 TiOH

HTiOH
K

TiOHTiOH
                                                                                          (IV.10)           

TiOHTiO
-
   + H

+
  pH > 6,5                                                                                      (IV.11) 

  
 TiOH

HTiO
K

TiOTiOH





.
/

                                                                                          (IV.12) 
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    Les constantes d’équilibre de ces réactions ont été déterminées par [Kormannet al., 1991] 

p TiOTiOH
K

/
= 2,4 et p TiOTiOH

K
/

= 8. La spéciation des espèces en fonction du pH est la suivante :  

TiOH ≥ 80%          3<pH<10                                                                                          (IV.13) 

TiO
- 
≥ 20%              pH>10                                                                                                         (IV.14) 

 TiOH2
+ 

 ≥  20%       pH<3                                 (IV. 15) 

Dans ces conditions, la dégradation photocatalytique de composés organiques ionisés est très 

affectée par le pH. En effet, il peut y avoir des interactions répulsives entre le polluant ionisé et la 

charge de surface du catalyseur. 

En milieu acide, les radicaux hydroxyles peuvent être constitués par réaction entre les molécules 

d’eau et les trous positifs, alors que, dans les milieux basiques, les radicaux HO
•
 sont plus 

facilement produits par oxydation d'ions hydroxyles disponibles sur la surface de TiO2. 

L'influence du pH sur la transformation des trois colorants photocatalysés par TiO2-P25 a été 

étudiée dans des milieux de différents pH (pH acide, basique et naturel pour le GV et acide et 

naturel pour le FB et la FA). Le pH a été ajusté soit avec de l'hydroxyde de sodium (NaOH) pour les 

milieux basiques, soit en utilisant l'acide sulfurique (H2SO4) pour les milieux acides. Les 

irradiations ont été réalisées sur des solutions de concentration initiale de chaque colorant de 10 mg 

L
-1

 et en présence de 1,0 g L
-1

 de TiO2-P25. L'évolution des pseudo-constantes d'ordre 1 reportée 

sur la figure IV.10  en fonction du pH indique que ce dernier joue un rôle important sur les 

cinétiques de dégradation de chaque colorant. Cet effet de pH est directement corrélé avec l'état 

électrique de la surface du catalyseur et la charge de la molécule étudiée.  

Dans le cas des deux colorants cationiques, le GV et la FB, à pH acide (pH < 6,5), la répulsion entre 

les molécules du colorant (chargées positivement (=N
+
(CH3)2) pour le GV et (=N

+
H2 pour la FB)) et 

la surface positive du TiOH2
+
 provoque une diminution de la quantité adsorbée du colorant et par 

conséquent diminue aussi la constante de vitesse de dégradation (Figure IV.10). Alors que pour le 

GV en milieu basique (pH > 6,5), qui est chargé positivement et le TiO2 chargé négativement (TiO
-

), donc il ya une attraction entre le colorant et le catalyseur résultant une augmentation de la 

quantité adsorbée et une accélération de la vitesse de la photodégradation. L’effet positif observé à 

pH basique peut être aussi attribué à la production supplémentaire des radicaux hydroxyles 
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favorisée par l’augmentation de la concentration des ions OH

 qui réagissent avec les trous positifs 

et donne des radicaux hydroxyles. 

Dans le cas du colorant anionique (la FA), en milieu acide, la quantité adsorbée et la vitesse de 

dégradation de ce colorant ont diminué. Ce résultat peut être expliqué par une répulsion entre le 

TiO2 chargé positivement et la charge positive de colorant qui se délocalise à travers les trois cycles 

benzénique de colorant. La FA porte trois charges négatives des groupes sulfonâtes qui se 

neutralisent par les protons présents dans ce milieu et une seule charge positive de groupe diméthyle 

amine ce qui laisse une charge globale positive du colorant. Une autre explication peut être la cause 

de ce comportement est la réduction de la surface de TiO2 à pH acide. D’après Fox et Dulay [Fox et 

Dulay, 1993] les particules de TiO2 ont tendance à s’agglomérer dans les conditions acides et la 

surface disponible pour l’adsorption du colorant et l’absorption du photon serait réduite. 

 

Il semble d’après ces résultats que la photo-décoloration est moins importante aux pH très acides 

pour les trois colorants étudiés.  

 

Figure IV. 10 : Influence de pH sur les cinétiques de dégradation des trois colorants. 

([Colorant]=10 mg L
-1

, [TiO2]= 1 g L
-1

 ; T=20±2°C ;  pH= libre ; λirr=365nm). 
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Tableau IV. 3 : Variation entre la charge de la surface de TiO2 et la structure du GV, FB, et FA. 

 

Valeur de pH         2            3            4                           5, 2                        Pzc=6,5                12 

 

Charge de la 

surface de TiO2 

 

   

Structure de la 

FB 

 

 

 

 

 

 

Interaction 

électrostatique 
Répulsion Répulsion 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Avec: 

 

Figure IV.11 : Ionisation de la surface du TiO2 et les molécules des colorants en fonction du pH. 

La structure du 

GV 
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III.4.5. Influence de la nature de catalyseur  

La dégradation photocatalytique d’un polluant dépend directement de catalyseur utilisé, on peut 

trouver des semi-conducteurs qui ont la même composition mais avec des structures cristallines 

différentes. Dans cette étude, nous avons utilisé cinq semi-conducteurs à base de TiO2 mais avec 

une morphologie différente. 

L'influence de différents types de TiO2 (1 g L
−1

) comme : Degussa TiO2-P25 (80 % d’anatase et de 

20 % de rutile) et Millénium (100% d’anatase) : TiO2-PC50, TiO2-PC100, TiO2-PC105 et TiO2-

PC500 sur la photodégradation des trois colorants FB, GV et FA (10 mg L
−1

) à pH naturel a été 

étudiée, afin de comparer leurs réactivités. Les résultats obtenus des constantes de vitesse ainsi que 

les quantités adsorbées (Qads) de ces colorants sur les cinq types de catalyseurs sont présentés dans 

la figure V.12. 

 
Figure IV.  12 : Influence du type de catalyseurs sur la dégradation photocatalytique de FB, 

FA et GV. Insertion : Influence du type de catalyseurs sur la quantité adsorbée des colorants 

étudiés ([Colorant]= 10 mg L
-1

, [Catalyseur]= 1g L
-1

, pH= naturel et T= 20±2°C). 

 

Le classement des trois colorants par rapport à leur capacité d’adsorption sur les cinq 

photocatalyseurs est dans l’ordre suivant : 

GV : PC500 > P25 > PC105 > PC100> PC50; 

FB : PC105 > PC500 > P25 > PC50 > PC100; 

FA : PC105 > P25> PC500> PC100 > PC50; 

Alors que l'efficacité des photocatalyseurs sur la dégradation photocatalytique de ces colorants a 

suivi l'ordre suivant: 
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GV : P25 > PC50 > PC500 > PC105 > PC100; 

FB : P25 > PC50 > PC500 > PC105 > PC100; 

FA : PC500> P25 > PC50 > PC105 > PC100; 

D’après les résultats obtenus, nous avons observé qu’il n’y a aucune corrélation entre l'adsorption et 

la dégradation photocatalytique des colorants étudiés en présence de ces catalyseurs. Donc le 

polluant le mieux adsorbé n’est pas toujours le mieux dégradé et par conséquence la quantité 

adsorbée de polluant ne reflète pas le pouvoir de l’activité photocatalytique du semi-conducteur. 

En effet, l'activité photocatalytique peut être affectée par divers paramètres liés à la morphologie de 

la surface du catalyseur (comme la taille des particules et la taille des agglomérats), la forme du 

catalyseur, la taille des pores, la structure cristalline du catalyseur, l'affinité entre le catalyseur et le 

polluant et la vitesse de recombinaison d’e
-
/h

+
 [Tanaka et al., 1991]. Tous ces paramètres sont des 

facteurs très importants à considérer dans le processus de dégradation photocatalytique car il existe 

une relation directe entre les composés organiques et la couverture de surface du photocatalyseur 

[Guillard et al., 2003]. 

Nous avons remarqué que le P25 n’est pas toujours le semi-conducteur le plus photo-actif, malgré 

sa meilleure photo-activité dans la majorité des résultats. Le TiO2 P25 présente la photoactivité 

globale et efficacité la plus élevée pour la décoloration des colorants, d’ailleurs il a été rapporté par 

d’autre auteurs que le TiO2 P25 possède une meilleure activité photocatalytique d'un grand nombre 

de composés organiques et qu’il n'ya pas de corrélation entre l'activité photocatalytique et la surface 

spécifique de TiO2 [Zertal et al., 2004 ; Amine- Khodja et al., 2005 ; Gumy et al., 2006 ; Khan 

et al., 2010 ; Mir et al., 2013]. 

Le taux et la vitesse de dégradation en présence de chaque semi-conducteur peuvent être liée à la 

composition de ce dernier, la taille des particules de ces catalyseurs qui est différentes, ainsi que 

leurs surfaces spécifiques. Le TiO2 P25, est composé d’une proportion de 80 % anatase et 20 % 

rutile, par contre la série Millenium est constitué 100 % de forme anatase, cette anomalie dans le 

P25 lui confère un avantage très important. Dans la littérature il est démontré que la forme anatase 

est plus intéressante en raison de sa plus grande activité photocatalytique. En effet, l’énergie de la 

bande interdite du rutile est de 3,05 eV, par contre, l’énergie de cette bande pour l’anatase est de 

3,23 eV [Nguyen, 2007]. La différence entre les deux phases c’est que la phase rutile peut être 

excitée par la lumière visible, mais a un taux de recombinaison des charges rapide. Par contre, 

l’anatase a un taux de recombinaison lent mais ne peut être excitée que par la lumière UV. Donc la 

composition mixte des deux phases sur le P25 lui donne un pouvoir photocatalytique très élevé 
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comme le montre la figure IV. 13, ou l’électron de la bande de conduction de l’anatase peut se 

déplacer sur le rutile qui a un niveau d’énergie inférieur, empêchant donc la recombinaison entre les 

électrons et les trous et par conséquent, des électrons et des trous sont plus disponibles pour les 

réactions de réduction et d'oxydation [Hurum et al., 2003 ; Qamar et al., 2005] . 

 

Figure IV.13: Comparaison du mécanisme de la réaction photocatalytique du catalyseur TiO2 

Degussa P25 et TiO2PCs en présence de la lumière UV. 

 

Des études antérieures ont montré que l'efficacité totale d’un photocatalyseur peut accroître par la 

combinaison de deux phases (phase mixte) comme le cas du TiO2 P25 [Hurum et al., 2003 ; 

Hurum et al., 2006 ; Hurum et al., 2005]. 

 

III.4.6. Influence de l’ajout de H2O2 

Dans les processus de transformation et de dégradation photocatalytique en présence de TiO2, la 

recombinaison "électron-trou positif" (e
-
/h

+
) est l’étape principale qui limite la réaction de 

dégradation et qui va conduire à une perte d’énergie et par conséquent à l’obtention d’un rendement 

quantique faible. Ainsi, la prévention de la recombinaison "électron-trou positif" devient donc très 

importante. 

L’ajout du peroxyde d’hydrogène peut conduire à la diminution de phénomène de recombinaison 

dans le procédé photocatalytique. De nombreux chercheurs ont constaté que l’ajout d’accepteur 

d’électron, tels que le H2O2 et les persulfates, permettent de réduire ce phénomène et d’augmenter le 

taux de dégradation de la molécule organique [Chu et Wong, 2004 ; Berberidou et al., 2009 ; 

Bouanimba, 2014 ].  

Dans le cadre de l’optimisation de la concentration de peroxyde d’hydrogène en tant qu’accepteur 

d’électron dans le processus de dégradation photocatalytique des trois colorants par le TiO2-P25, le 
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processus d’élimination des substrats a été étudié à différentes concentrations en peroxyde 

d'hydrogène (10
-5

 à 10
-1

 mol L
-1

). La concentration initiale des colorants a été fixée à 10 mg L
-1

. Les 

résultats représentés dans la figure IV.14, ont prouvé que la constante cinétique apparente de la 

disparition de chaque colorant augmente en fonction de la croissance de la concentration de 

peroxyde d’hydrogène. On peut donc déduire que l’ajout d’accepteur d’électron comme le H2O2, 

accélère la dégradation photocatalytique des trois colorants étudiés. 

La raison principale de l’accélération graduelle de la vitesse de dégradation avec la concentration du 

peroxyde d’hydrogène est la réduction de la vitesse de recombinaison " trou positif-électron " grâce 

à la réaction des trous positifs avec le H2O2 ce qui favorise la production d’une quantité plus élevée 

de radicaux hydroxyles nécessaires à l’oxydation de la matière organique [Daneshvar et al., 2003; 

Chu et Wong, 2004 ; Berberidou et al., 2009]: 

 

H2O2 + é BC → OH
-
 + 

•
OH                                                                                                          (IV.16) 

H2O2 + O2
• - 

→ OH
- 
+ 

•
OH + O2                                                                                                                                                   (IV.17) 

 

L’effet de l’ajout du H2O2 sur la cinétique de dégradation en présence de TiO2, n’est pas toujours 

positif et cela dépend du système étudié. Parfois, l’augmentation excessive de la dose de H2O2 a un 

effet négatif sur la vitesse de dégradation. Au-delà d’un certain optimum, le taux de dégradation 

diminue, plusieurs auteurs ont observé une inhibition des cinétiques de la photodégradation pour 

des concentrations élevées en peroxyde d’hydrogène [Chen et Cao, 2002 ; Chu et Wong, 2004 ; 

Daneshvar et al., 2003 ; Legrini et al., 1993 ; Malato et al., 1998 ; Bekbölet et al., 1996].Ceci est 

attribué à la consommation des radicaux HO
•
 et la formation des radicaux HO2

•
, beaucoup moins 

réactif que l’oxygène moléculaire radicalaire et conduit à la consommation des radicaux hydroxyles 

par ces réactions parasites selon les réactions suivantes : 

 

H2O2 + 
•
OH→HO2

•
 +H2O                                                                                                           (IV.18) 

HO2
•
 + 

•
OH→ H2O+ O2                                                                                                                                                                     (IV.19) 

 

En conclusion, on peut affirmer que le système TiO2/H2O2/UV est plus efficace que le système 

TiO2/UV seul, dans la gamme des concentrations étudiées en H2O2. Cette conclusion est conforme à 

celle obtenue par plusieurs auteurs travaillant sur différentes substances organiques [Laid, 2017 ; 

Bouanimba, 2014]. 
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Figure IV. 14 : Evolution de la constante cinétique apparente kapp de la dégradation 

photocatalytique des trois colorants en fonction de la concentration de H2O2 en présence de TiO2-

P25. ([Colorant]0= 10 mg L
-1

, [Catalyseur]= 1 g L
-1

, pH naturel et T=20±2°C). 

 

III.4.7. Influence des alcools 

Il est admis que les radicaux 
•
OH produits ont un pouvoir oxydant élevé et oxydent non 

sélectivement la majorité des molécules organiques. Les colorants ne font pas exception à cette 

règle, et il est bien connu aussi, que les alcools agissent comme pièges pour les radicaux 
•
OH, lors 

des transformations qui se produisent en milieu homogène et hétérogène, associées ou non au 

rayonnement. Ils permettent, ainsi, de confirmer le rôle joué par ces entités dans les processus 

d’oxydation (ou photooxydation). Les données bibliographiques, indiquent que le choix est porté 

généralement sur l’éthanol, l’isopropanol et le tertio-butanol en raison, de leur forte réactivité vis-à-

vis des radicaux hydroxyles (constantes de vitesses élevées de l’ordre de 10
9
-10

10 
M

-1
s

-1
[Buxton et 

al., 1988]) ainsi que leur non interférence avec la lumière incidente (ils n’absorbent pas au-delà de 

260 nm). 

Dans cette partie, nous avons testé un de ces alcools qui est l’isopropanol. Le rôle des radicaux 

hydroxyles a été mis en évidence grâce à l’introduction de l’isopropanol utilisé comme piège à ces 

radicaux qui sont très efficaces de la réaction photocatalytique des trois colorants en présence de 

TiO2. Dans ce contexte on a irradié une solution de 10 mg L
-1

 de chaque colorant en présence de 1 g 

L
-1

 de TiO2 et de 5% de l’isopropanol. Les résultats obtenus sont représentés sur la figure IV. 15  
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Figure IV. 15 : Effet de la présence de l’alcool sur le pourcentage de décoloration du GV, FB et 

FA en présence de P25 ([TiO2] = 1g L
-1 

; [Colorant] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 

 

Les résultats montrent que l’addition du l’isopropanol à une faible concentration à la solution du 

colorant a conduit à une inhibition très importante de la transformation photocatalytique pour les 

trois colorants, avec un pourcentage qui est de l’ordre de 96%, 93% et 95% (temps d’irradiation=25 

min) avec FB, FA et GV respectivement. On peut donc conclure que l’isopropanol a effectivement 

un effet inhibiteur sur la réaction photocatalytique ; cette inhibition se produit par le piégeage des 

radicaux hydroxyles et donc on peut dire que le processus de dégradation par photocatalyse pourrait 

se produire selon une voie majoritaire, due aux radicaux 

OH. [Richard, 1994 ;Draper et Fox, 

1990]. 

 

III.4.8. Influence de certains anions 

Dans les eaux usées textiles, les colorants sont souvent présents avec de nombreux composés 

organiques et inorganiques, ce qui peut influencer le processus de traitement. L'analyse physico-

chimique des effluents a souvent révélé la présence de Cl
-
, SO4

2-
, NO3

-
, HCO3

-
, CO3

2-
, HPO4

2-
 et 

avec des valeurs dépendant de la nature de l'effluent. Ces anions inorganiques coexistants dans 

divers effluents industriels et également dans l'eau naturelle et peuvent avoir des effets négatifs sur 

la décomposition photocatalytique des composés organiques [Chen et al., 1997; Hu et al.,2003 ; 

Abdullah et al.,1990 ; Parent et al.,1996]. 

L'effet des ions sur la dégradation photocatalytique dépend de chaque ion, de la nature de la 

molécule à traiter par photocatalyse et du milieu du traitement. 
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III.4.8.1. Etude thermique colorant-sel  

Pour évaluer l'importance de l'effet de ces anions sur la décomposition photocatalytique des 

colorants étudiés, une étude préliminaire de l'effet thermique à l'obscurité de différents mélanges 

des colorants et de sels étudiés (NaNO3, Na2SO4, NaCl, Na2HPO4, NaHCO3, Na2CO3) à différentes 

concentrations (de 10
-4

 à 10
-1

 mol L
-1

) a été réalisée pour suivre leurs évolutions dans le temps afin 

de distinguer les interactions chimiques possibles. Cette étude a démontré l'absence de réaction 

pouvant exister dans le milieu réactionnel pour tous les sels testés (Voir l’annexe fig.1). Un mélange 

de chaque colorant (GV, FB ou FA) et de TiO2 P25, a été irradié en présence des sels inorganiques, 

tels que les chlorures et les sulfates et les nitrates à température ambiante et à pH naturel du 

mélange. 

 

III.4.8.2. Influence de l’ajout des ions Cl
− 

Les ions chlorures très communs des ions inorganiques, sont généralement présents dans les eaux 

usées de l'industrie textile à forte concentration. La figure IV.16 montre l'effet de l'addition des ions 

chlorure (sous forme NaCl) sur le processus d'adsorption des colorants étudiés à la surface du 

catalyseur TiO2 (figure IV.16 en insertion) et sur les constantes de vitesse de dégradation des 

colorants étudiés. L’ajout des ions chlorure à un effet négatif sur les quantités adsorbées des 

colorants sur la surface de TiO2 et sur les constantes de vitesse de leur dégradation photocatalytique. 

L'augmentation de la concentration en sel entraîne une augmentation de l'effet inhibiteur.  

De nombreux travaux [Bouanimba et al., 2015 ; Alahiane et al., 2013 ; Qourzal et al., 2007] 

montrent que les ions chlorures ont un effet inhibiteur sur le processus photocatalytique soit par 

l’adsorption compétitive entre les molécules du polluant et les ions chlorures ce qui conduit un 

blocage complet ou partiel des sites actifs du photocatalyseur, soit par l’effet piégeage d’espèces 

oxydantes (des radicaux hydroxyles et les h
+
 en formant des radicaux moins réactif (Cl

•
) selon les 

réactions suivantes: [Chen et al.,1997 ; Sökmen et  Özkan,2002] 

OH
•
 +Cl

-
 → OH

-
 +Cl

•  
                                                                                                                (IV.20) 

Cl
-
 + h

+
→ Cl

•     
                                                                                                                           (IV.21) 

Cl
-
 + OH

• 
→ HOCl

•-
                                                                                                                    (IV.22) 

HOCl
•- 

+ H
+
 → Cl

•
 + H2O                                                                                                           (IV.23) 

Les Cl
• 
sont également capables d'oxyder les polluants et de participer au processus de dégradation. 

Cependant, la génération de radicaux Cl
•
 joue un rôle clé dans la formation de composés organiques 

chlorés [Kiwi et al., 2000] qui sont connus comme substances très nocives. 
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Figure IV. 16: Effet de l’ajout de Cl
- 
sur la décoloration photocatalytique de GV, FB et FA en 

présence de TiO2. En insertion: Effet de la présence de Cl
-
 sur la quantité adsorbée de GV, FB et 

FA sur le TiO2 (P25). ([TiO2] = 1g L
-1 

; [colorant] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 

 

III.4.8.3. Influence de l’ajout des ions SO4
2- 

L'influence des ions sulfates SO4
2-

 (à partir de Na2SO4) sur le processus de dégradation 

photocatalytique des trois colorants a été étudiée en présence de TiO2. L’insertion de la figure IV.17 

montre la variation de la quantité adsorbée des trois colorants en fonction des concentrations de sel, 

où cette figure indique que les quantités des colorants adsorbées en présence de ces ions diminuent 

avec l'augmentation de la concentration en sulfate. 

De plus, la figure IV.17 montre la variation de la constante de vitesse apparente de la dégradation 

photocatalytique en faisant varier la concentration initiale de SO4
2-

 de 10
-4

 mol L
-1

 à 10
-1

 mol L
-1

. 

Cependant, la présence d'ions SO4
2-

 à faible concentration (10
-4

 mol L
-1

) augmente la vitesse de 

réaction photocatalytique en présence de GV seulement. Cependant, avec l'augmentation de la 

concentration de SO4
2-

, l'adsorption de GV sur TiO2 a diminué. Les ions sulfate sont adsorbés à la 

surface de TiO2 et réagissent donc avec les trous positifs photo-induits (h
+
) et les radicaux 

hydroxyles (
•
OH) ce qui inhibent le processus de dégradation, donc les radicaux sulfate sont générés 

lors du processus d'inhibition (équation (IV.23)). Les radicaux sulfates réagissent les uns avec les 

autres [Huie et Carol, 1989] pour générer des ions peroxydisulfates, S2O8
2−

 (équation (IV.24)). 
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Ensuite, les radicaux sulfates régénèrent les radicaux hydroxyles en solution aqueuse (Eq. (IV.25)). 

Les deux radicaux sulfates et hydroxyles ayant un potentiel d'oxydation élevé, améliorent la 

dégradation photocatalytique. Le radical sulfate attaque les molécules de colorant à différentes 

positions, ce qui entraîne une fragmentation rapide des molécules de colorant : [Muneer et 

Bahnemann, 2002 ;So et al., 2002 ; Sahoo et al., 2012]: 

SO4
2−

 + 
•
OH → SO4

• −
+ OH

-                                                                                                                                                          
(IV.23) 

SO4
• −

+SO4
• −

→ S2O8
2−                                                                                                                                                                       

(IV.24) 

SO4
• −

+ H2O → SO4
2−

+ OH
•
+ H

+                                                                                                                                                
(IV.25) 

Le radical sulfate anionique (SO4
•-
) formé est un oxydant fort (E0 = 2,6 V). Ce dernier participe aux 

réactions possibles avec les composés organiques en: (i) abstraction d’un atome d'hydrogène des 

atomes saturés. (ii) en s'ajoutant sur un carbone insaturé ou aromatique, ou (iii) en prélevant un 

électron de l'anion carboxylate et de quelques molécules neutres [Huie et Carol, 1989 ; Sahoo et 

al., 2012].  

Dans les autres cas, les résultats obtenus montrent clairement que lorsque les concentrations sont 

très élevées, la vitesse de décoloration des trois colorants diminue. Ce fait, a pu être attribué à une 

adsorption concurrentielle entre le colorant et les anions. 

On notera que dans ce cas les radicaux SO4
• -

 formés sont moins réactifs parce qu’ils sont très 

sélectifs que 
•
OH et h

+
, par conséquent, l'excès de SO4

2-
 a ralenti la décoloration photocatalytique 

des colorants sélectionnés. 
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Figure IV.17: Effet de l’ajout de SO4
2- 

sur la décoloration photocatalytique de GV, FB, FA en 

présence de TiO2.En insert: Effet de la présence de SO4
2-

 sur la quantité d'adsorption de GV FB, FA 

sur le TiO2 (P25). ([TiO2] = 1g L
-1 

; [colorant] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 

 

III.4.8.4. Influence de l’ajout des ions NO3
-  

Les effets de l'addition des ions nitrates sur la décoloration des colorants ont été étudiés en faisant 

varier sa concentration de 10
-4

 à 10
-1

 mol L
-1

. L’insertion de la figure IV.18 montre que les ions 

nitrates ont un faible effet sur les quantités adsorbées des colorants. Il a été rapporté que les ions 

nitrates sont faiblement adsorbés à la surface du TiO2 [Qourzal et al., 2007]. 

Cependant, la figure IV.18 montre que la constante de vitesse de dégradation diminue faiblement 

avec l'augmentation de la concentration initiale des ions nitrates, l’effet d'inhibition par les ions 

nitrates peut être expliqué par la réaction de trous positifs et le radical hydroxyle avec l'anion 

nitrate, qui se comporte comme piège de h
+
 et 

•
OH (Eq. (IV.26) et (IV.27) résultant de diminution 

prolongé de la couleur [Eskandarloo et al., 2014]. Probablement, ces ions entrent en compétition 

avec le colorant pour les espèces photo-oxydantes formant un anion radicalaire inorganique (NO3
•
) 

sur la surface et empêchant la dégradation photocatalytique des colorants. Les équations suivantes 

expliquent la formation de radical nitrate comment il est possible de se produire. 

NO3
-
 + h

+
 → NO3

•                                                                                                                                                                                  
(IV.26) 

NO3
- 
+ 

•
OH→ NO3

• 
+ OH

-                                                                                                                                                               
(IV.27) 
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Figure IV.18: Effet de l’ajout de NO3
-
sur la décoloration photocatalytique de GV, FB, FA en 

présence de TiO2. En insert: Effet de la présence de NO3
- 
sur la quantité d'adsorption des colorants 

sur le TiO2 (P25). ([TiO2] = 1g L
-1 

; [colorant] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 

 

D’autres auteurs ont trouvé  que la présence d'ions nitrate avait un effet négligeable sur le taux de 

dégradation photocatalytique, ils ont expliqué cela par le rôle du NO3
-
 dans le processus de 

dégradation photocatalytique qui peut s'expliquer par trois facteurs: (1) Sous irradiation à la lumière 

ultraviolette, NO3
-
 pourrait générer un 

•
OH  supplémentaire, comme le montrent les équations 

IV.28-IV.30 [Oh et al., 2011 ; Kim et Zoh, 2013 ; Eskandarloo et al., 2014] 

NO3
- 
+ hv → NO3

•-                                                                                                                                                                                 
(IV.28) 

NO3
•-
 → NO2

- 
+O

•-                                                                                                                                                                                 
(IV.29) 

O
•-
 + H2O → 

•
OH+OH

-                                                                                                                                                                      
(IV.30) 

NO2
- 
+ 

•
OH → NO2

•
 +OH

-                                                                                                                                                               
(IV.31) 

NO3
-
 + 

•
OH → NO3

•
+ OH

-                                                                                                                                                              
(IV.32) 

(2) D'autre part, NO3
−
, à forte concentration (équation (IV.28)), pourrait agir en tant que filtre 

interne et bloquer l'absorption de la lumière UV par l'excès de NO3
-
, abaissant ainsi le taux de 

dégradation photocatalytique, (3) Les nitrates comme les ions nitrites agissent comme des capteurs 

des radicaux hydroxyles (Eq. (IV.31) et (IV.32)). On note que les nitrates favorise le processus de 

dégradation et donc ils ont un effet positif, alors que les nitrites défavorise le processus et donc ils 
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ont un effet négatif [Sahoo et al., 2012; Zhang et al., 2005 ; Eskandarloo et al., 2014]. Il est 

évident que l'effet négatif de NO3
-
 était dominant sur son effet positif. 

III.4.8.5. Influence de l’ajout des ions HCO3
- 

L’influence des ions carbonates, bicarbonates et hydrogénophosphate a été étudié seulement avec le 

GV, parce que l’ajout de ces ions cause un déplacement des pH vers la zone basique supérieur à 6,8, 

ce qui conduit à une diminution des bandes les plus intenses de la FB, et FA, et par conséquent rend 

le suivi de ces deux colorants impossible par spectrophotométrie.
 

Dans l'eau naturelle (pH 6,5-8,5), les ions bicarbonate sont plus prédominants que les ions carbonate 

(pKa HCO3
-
/CO3

2- 
= 10,2), et leur concentration dépasse rarement 0,05 mol L

-1
. L’influence des 

ions bicarbonate sur l'adsorption et la dégradation photocatalytique de GV 10 mg L
-1

 est présentée 

dans la figure IV.19 

Il y a une dégradation plus rapide en ajoutant HCO3
-
 (10

-4
 mol L

-1
) avec TiO2, cette accélération 

peut être due à plusieurs facteurs : 1) à cause de l'augmentation du pH causée par l'effet basique des 

bicarbonates, car le GV est mieux dégradé dans le milieu basique, 2) par participation des radicaux 

carbonate à la dégradation de GV, ou par les deux phénomènes à la fois. 

Plus la concentration des ions bicarbonate augmentent, plus l'effet sur l'inhibition de la dégradation 

photocatalytique est plus prononcé. Cela peut être attribué à la compétition sur l'adsorption entre le 

GV et l'ion bicarbonate sur la surface du TiO2 et au piégeage des radicaux hydroxyles par les ions 

bicarbonate qui réagissent avec les radicaux hydroxyles pour produire des ions radicalaires 

carbonatés via les réactions suivantes [Arslan‐Alaton,2003 ;Hisanaga et al.,1990] 

OH
•
 + HCO3

-
 → H2O + CO3

•-              
 k = 8,5 × 10

6 
L

-1
.mol

-1
.S

-1
                                                  (IV.33) 

Les radicaux carbonates sont moins réactifsque les radicaux hydroxyles selon leur constante de 

vitesse [Lair et al., 2008]. 

Par rapport aux carbonates, les hydrogénocarbonates piègent 45 fois moins les radicaux hydroxyles. 

Par conséquent, ils inhibent moins la réaction et d'autres paramètres, tels que le pH, peuvent 

modérer l'inhibition à des faibles concentrations [Lair et al., 2008]. 
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Figure IV.19 : Effet de l’ajout de HCO3
- 
sur la décoloration photocatalytique de GV en présence de 

TiO2. En insertion: Effet de la présence de HCO3
- 
sur la quantité adsorbée de GV sur le TiO2(P25)  

([TiO2] = 1g L
-1 

; [GV] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 

 

III.4.8.6. Influence de l’ajout des ions CO3
2- 

L'effet de l'addition de Na2CO3 dans la solution de GV a été étudié, et les résultats de la quantité 

d'adsorption sont montrés sur l’insertion de la figure IV.20. Selon cette figure, les ions carbonates à 

faible concentration (10
-4

 mol L
-1

) augmentent légèrement la quantité adsorbée de GV sur TiO2, et 

accélèrent le processus de dégradation de GV. Ceci est attribué à l'augmentation du pH du milieu en 

présence de ces ions. Le pH de la solution de GV est égal à 10 pour une concentration de carbonate 

égale à 10
-2

mol L
-1

 et donc CO3
2-

 est l'espèce prédominante, pKa HCO3
-
/CO3

2-
 = 10,2.  

À pH alcalin, les anions carbonates sont censés être repoussés par la surface de TiO2 chargée 

négativement. Cependant, selon le modèle à double couche, ils s'accumulent près de la surface dans 

la couche de Gouy–Chapman, qui superpose la couche dense de Stern où les cations de sodium sont 

fortement attirés par la surface négative de TiO2 [Lair et al., 2008]. 

Il a été rapporté que les ions carbonate ont un effet inhibiteur plus élevé que les bicarbonates 

[Minero et al., 2008], et que le CO3
2-

 réagit 45 fois plus rapide avec les 
•
OH que le HCO3

-
[Buxton 

et al., 1988]. La diminution de la décoloration du colorant peut s'expliquer par la réaction des trous 

positifs (h
+
) et du radical hydroxyle (

•
OH) avec les ions carbonates (CO3

2-
) pour produire des ions 

radicalaires carbonatés moins réactifs via la réaction suivante [Buxton et al.,1988]: 

OH 
•
 + CO3

2- 
→ OH

-
 + CO3

• -                                  
k = 3,9 × 10

8
L

-1
mol

-1
S

-1
                                         (IV.34) 
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Le radical carbonate est un oxydant fort et très sélectif. La réaction d'oxydation correspond à des 

constantes de vitesse de second ordre. Comme le radical hydroxyle, le radical carbonate peut réagir 

par transfert d'électrons ou d'hydrogène [Mazellier et al., 2007]. Généralement, les carbonates et les 

bicarbonates (couple HCO3
-
/CO3

2-
) sont connus dans la littérature comme ayant un effet inhibiteur 

sur l’efficacité de dégradation des composés organiques [Lair et al., 2008 ; Eskandarloo et al., 

2014]. 

En outre, il a été récemment montré que la présence des anions de carbonate ou bicarbonate pourrait 

augmenter les concentrations des radicaux actifs qui ont la capacité d'oxyder les polluants 

organiques existants dans les eaux usées [Merouani et al., 2010]. Behar et al. [Behar et al., 1970] 

ont prouvé la possibilité de générer des radicaux anions carbonate (CO3
•−

) à l'aide des radicaux 

hydroxyles (
•
OH). Ainsi, le radical hydroxyle libre qui est une source primaire pourla dégradation 

photocatalytique diminue progressivement avec l'augmentation des ions carbonate. Plusieurs études 

s'accordent à dire que les radicaux carbonates ont une sélectivité de réaction supérieure à celle des 

radicaux hydroxyles et participent à la dégradation de divers polluants organiques. Ces radicaux 

pourraient attaquer sélectivement les groupes riches en électrons, en particulier pour les composés 

organiques contenant de l'azote [Laid, 2017 ; bouanimba, 2014 ; Canonica et al., 2005 ; 

Mazellier et al., 2002]. 

 

 

Figure IV.20: Effet de l’ajout de CO3
2- 

sur la décoloration photocatalytique de GV en présence de 

TiO2 (P25) .En insert: Effet de la présence CO3
2 -

 sur la quantité adsorbée de GV sur le TiO2. 

([TiO2] = 1g L
-1 

; [GV] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 
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III.4.8.7. Influence de l’ajout des ions HPO4
2- 

L'influence de la présence d'hydrogénophosphate disodique Na2HPO4 sur la décoloration 

photocatalytique de GV en solution aqueuse (pH initial = 9,3 l'espèce de prédominance à cette 

valeur de pH est HPO4
2-

, pKa (HPO4
2-

 / PO4
3-

) = 12,1) a été étudiée par variation de la concentration 

de ces ions de 10
-4

 à 10
-1

 mol L
-1

. 

H2PO4
-
/HPO4

2-
 sont les anions les moins adsorbés, la dissolution de leurs sels déplace le pH 

alentour de 7 à 9 selon leurs concentrations initiales, et le TiO2 est chargé négativement (pH >PZC) 

par le changement de pH, générant ainsi une répulsion envers H2PO4
-
/HPO4

2-
 qui se traduit par une 

diminution de l'adsorption de ces derniers. 

Selon la figure IV.21, la présence d'ions HPO4
2-

 inhibe la décoloration de GV (diminution de la 

constante de vitesse avec augmentation de la concentration de HPO4
2-

) en présence de TiO2.Ce 

résultat est corrélé à l’adsorption de ces ions sur la surface de TiO2. Cette compétition d’adsorption 

entre les molécules du colorant et ces ions conduit au blocage des sites actifs du photocatalyseur, ce 

qui explique la diminution du pourcentage d'adsorption de GV. Les ions HPO4
2-

 peuvent également 

piéger les radicaux hydroxyles pour former l'anion radical HPO4
•-
[Hu et al., 2003 ; Bouanimba et 

al., 2015], ce qui conduira à la diminution du processus d'oxydation selon la réaction suivante : 

HPO4
2- 

+ 
•
OH→ OH- + HPO4

•-
          k < 1×10

10  
M

-1
 S

-1
                                                        (IV.35) 

 

Figure IV. 21: Effet de l’ajout de HPO4
2- 

sur la décoloration photocatalytique de GV en présence 

de TiO2.En insertion: Effet de la présence de HPO4
2-

 sur la quantité d'adsorption de GV sur le  TiO2  

(P25). ([TiO2] = 1g L
-1 

; [GV] = 10 mg L
-1

 ; pH naturel et T=20±2°C). 
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IV. Cinétique de minéralisation des trois colorants 

Un procédé de traitement est encore plus efficace lorsqu'il conduit à une minéralisation totale des 

polluants, il est donc important de suivre non seulement la disparition de la couleur de ces colorants 

(décoloration) mais aussi leurs minéralisation. Ce processus de minéralisation des colorants 

implique leur conversion en dioxyde de carbone et en ions inorganiques à partir de leurs atomes de 

soufre et d'azote. En outre, des travaux antérieurs [Tanaka et al., 2000 ; Stylidi et al., 2004] ont 

montré que les molécules organiques contenant de l'azote et du soufre libèrent les ions NO3
-
 et SO4

2-
 

dans le processus de minéralisation par les procédés d'oxydation avancée (POA). 

La photocatalyse hétérogène s'est révélée être un milieu efficace pour la minéralisation de 

pratiquement toutes les molécules organiques [Tanaka et al., 2000 ; Stylidi et al., 2004]. 

La DCO est l'un des paramètres les plus importants qui indiquent l'élimination réelle des polluants; 

il nous aide à mesurer la dégradation de ces colorants en molécules inorganiques simples en suivant 

la dégradation de la matière organique. Dans cette partie, la cinétique de la minéralisation a été 

suivie en utilisant la disparition de la DCO pendant la réaction. Toutes les expériences ont été 

réalisées dans les conditions de réaction normales (pH naturel, [colorant] = 10 mg L
-1

, [TiO2] = 1 g 

L
-1

, T = 20 ± 2˚C). Les DCO initiales théoriques des colorants FB, FA et GV sont de 26,99 mg L
-1

, 

28,24 mg L
-1

 et 18,03 mg L
-1

, respectivement. 

Comme le montre la figure IV.22, les résultats obtenus démontrent que les cinétiques de 

minéralisation des trois colorants prennent beaucoup plus de temps à se dégrader que le temps 

nécessaire à leur décoloration avec le TiO2. Cela est dû au fait que le processus de décoloration est 

une mesure de la disparition de la couleur, qui signifie la destruction du groupement chromophores 

responsables de la couleur du colorant. Alors que, le processus de la DCO est une mesure de la 

disparition de la matière organique, c'est-à-dire la destruction des molécules en H2O, CO2 et ions 

inorganiques. Le fait que les colorants ne sont pas directement minéralisés, mais transformés en 

photo-produits intermédiaires, ces photo-produits générés peuvent présenter d'autres cycles de 

dégradation pour compléter la minéralisation totale. Après 90 minutes de la réaction 

photocatalytique, 97 %, 92 % et 72 % des FB, GV et FA ont été dégradés pendant ce temps, et la 

DCO finale s'est révélée être de 0,97 mg L
-1

, 1,95 mg L
-1

 et 5,04 mg L 
-1

, respectivement. Ces 

résultats indiquent que le processus de minéralisation suit le même ordre que la décoloration : FB> 

GV> FA. Cet ordre peut s'expliquer par leurs substituants, leur nombre de carbone et leur capacité 

d'adsorption. Dans le cas de la FA, il contient des groupements sulfonates et il était moins adsorbé 
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sur TiO2 ce qui le rend moins dégradable par rapport au GV et FB. Dans le cas de la FB, il était le 

plus rapide à être dégradé car il était le plus adsorbé sur TiO2 et il contient moins de carbones que le 

GV. 

Cependant, il est important de noter qu’une irradiation à long terme est donc nécessaire pour assurer 

la minéralisation totale. De plus, il est important de mentionner que la minéralisation d'un composé 

organique dépend d'autres facteurs tels que : le pH de la solution, la concentration initiale, la masse 

du catalyseur, la source d'irradiation, le rapport surface/volume du réacteur (rapport A/V), le flux 

d'irradiation, et d'autres composés présents dans le milieu, etc [Bouanimba et al., 2015 ; Laid, 

2017]. 

GV:  C25H30ClN3  + 36 O2                           25 CO2 + 13 H2O  + 3 NO3
- 
+ Cl

- 
+4 H

+                                      
(IV.36) 

FB:   C20H20N3Cl+ (57/2) O2                       20 CO2 + 8 H2O +3 NO3
- 
+ Cl

- 
+4 H

+                                         
(IV.37) 

FA:  C20H17N3O9S3Na2  + 33 O2           20 CO2 + 5H2O +3NO3
-
+ 3 SO4

2−
+2Na

+
+7H

+                        
(IV.38) 

La décoloration complète fournit une estimation du pourcentage de dégradation et de l'aspect 

esthétique de l'eau, mais loin de sa purification totale et de sa désintoxication. 

L’abattement de la DCO des colorants étudiés en présence de TiO2-P25 sont présentées sur la 

Figure IV.22; les résultat obtenus de la minéralisation correspondent au résultats obtenus pour la 

décoloration, indiquant que la réactivité de TiO2-P25 dans la réaction photocatalytique se poursuit 

pendant le temps nécessaire pour réaliser la minéralisation. Ces résultats expérimentaux obtenus 

sont en accord avec ce qui a été rapporté par Andreozzi et al sur l’applicabilité des procédés 

d’oxydation avancée aux rejets ayant des valeurs de DCO ≤ 5 g L
-1

[Andreozzi et al., 1999]. 
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Figure IV. 22 : Cinétique de minéralisation des trois colorants : GV, FB et FA  

([TiO2] = 1g L
-1

, [colorant] = 10 mg L
-1

 et T = 20±2 ˚C à pH naturel). 

 

 

V. Conclusion  

    Au terme de ce chapitre, on a constaté que la photocatalyse hétérogène est une technique 

émergente et efficace pour la dépollution de l’eau contaminée par les colorants. Le catalyseur TiO2-

P25 en suspension utilisé a montré une très bonne activité photocatalytique vis-à-vis des trois 

colorants étudiés qui sont connu pour être des composés difficilement biodégradables.  

    L’étude de la photocatalyse des trois colorants ainsi que l’influence des facteurs qui affectent la 

dégradation photocatalytique, a montré que : 

 Ces colorants sont faiblement photolysable à 365 nm. 

 L'adsorption du colorant est une étape préalable pour le processus photocatalytique et il 

existe une corrélation entre l’adsorption à l’obscurité et la dégradation photocatalytique. Ce 

résultat est directement corrélé avec l'état d'ionisation de la surface du catalyseur, la charge 

de la molécule étudiée et le pH du milieu. 

 L’étude comparative de la dégradation photocatalytique des trois colorants dans les mêmes 

conditions opératoires a montré que la vitesse de disparition de la FB par ce procédé est plus 

rapide que les deux autres colorants. 

 L’étude comparative de la dégradation photocatalytique des différents semi-conducteurs 

dans les mêmes conditions opératoires à montrer que le TiO2-P25 est généralement le 
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catalyseur le plus efficace pour la dégradation des trois colorants ; ceci est attribué à sa 

meilleure réactivité photocatalytique. 

 La disparition des trois colorants sur le catalyseur TiO2-P25 suit une cinétique de pseudo 

premier ordre. 

  La photodégradation dépend de la concentration initiale en colorants. La vitesse initiale de 

dégradation augmente au fur et à mesure que la concentration initiale du colorant augmente, 

et la constante de vitesse est inversement proportionnelle à la concentration initiale de ces 

colorants. Le modèle de Langmuir-Hinshelwood est bien adapté pour décrire la cinétique de 

disparition photocatalytique de ces colorants. 

 Les constantes d’adsorption sous irradiation K L-H sont nettement supérieures aux constantes 

d’adsorption à l’obscurité KL, ce qui explique une photoadsorption des colorants sur le 

TiO2lors de l’irradiation. 

  L’augmentation de la masse du photocatalyseur, engendre une augmentation de la vitesse 

de dégradation, jusqu’à une valeur limite à cause de l’agrégation des molécules de TiO2 

produisant une diminution de la surface spécifique et une diminution de l’absorption de la 

lumière. 

 La dégradation des trois colorants dépend directement du pH initial de la solution et un 

maximum est observé à pH basique pour le GV et naturel pour le FB et le FA.  

 La présence du tertio-butanol inhibe significativement la réaction de photodégradation des 

colorants à cause de son effet piégeur des radicaux hydroxyles responsables de la 

dégradation. 

 L’addition du peroxyde d’hydrogène H2O2accélèrela vitesse de décoloration dans la gamme 

des concentrations de peroxyde d’hydrogène (H2O2) étudié. 

 La performance du procédé photocatalytique des colorants étudiés a été influencée de sels 

tels que NaCl, NaNO3, Na2SO4, Na2CO3, NaHCO3 et H3PO4, l’addition de ces derniers 

réduit de manière significative l'efficacité de décoloration des colorants testés. 

 Les diminutions des DCO confirment que la dégradation des colorants conduisant ainsi à la 

diminution de la teneur en matière organique.  

 La DCO diminue plus lentement que la décoloration des solutions des colorants étudiés. Une 

irradiation de longue durée est nécessaire afin d’assurer la minéralisation totale. La 

comparaison entre les rendements de décoloration des colorants avec ceux de leurs 

minéralisations confirme que le colorant le mieux décoloré est le mieux minéralisé.  
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I.  Introduction 

La sonolyse est l'une des techniques les plus polyvalentes des POA, largement étudiée pour le 

traitement des eaux usées. Le principal avantage de la sonolyse est sa sécurité, sa propreté et son 

efficacité de traitement [Chowdhury et Viraraghavan, 2009 ; Guzman-Duque et al., 2011 ; 

Eren, 2012].  

Plusieurs recherches sont disponibles sur la base des études de la dégradation sonolytique des 

composés organiques chlorés, des composés phénoliques, des colorants organiques, des pesticides, 

des composés perturbateurs endocriniens, des polluants organiques persistants (POPs), des produits 

chimiques perfluorés, des produits pharmaceutiques et des microcystines [Adewuyi, 2001 ; 

Behnajady et al., 2008 ; Chowdhury et Viraraghavan, 2009 ; Guzman-Duque et al., 2011; 

Nejumal et al., 2014]. En général, la dégradation par les ultrasons pourrait être initiée à la fois par 

réaction radicalaire et par pyrolyse. 

La dégradation sonolytique des colorants azoïques a été raisonnablement documentée, mais peu 

d'informations sont disponibles concernant la dégradation des colorants non azoïques contenant des 

groupes triphénylméthane, l’exception étant le rapport sur le cristal violet, le violet de méthyle, le 

vert de malachite et la fuchsine basique [Wang et al., 2003 ; Koda et al., 2003 ; Bukallah et al. 

2007 ; Behnajady et al., 2008; Guzman-Duque et al., 2011 ; Moumeni et al. 2012 ; Taamallah 

et al. 2016). Le gentian violet (GV) appartient au groupe des colorants triphénylméthanes, 

essentiellement utilisés dans l'industrie textile, pour l'impression sur papier, et pour d'autres 

applications biologiques (Saquib et Muneer, 2003). 

Lorsqu'une solution aqueuse est irradiée par des ultrasons, les radicaux 
•
OH et les radicaux H

•
 sont 

produits par cavitation acoustique (réaction 1). Les trois types de réactions impliqués dans la 

sonolyse sont la pyrolyse, la réaction des 
•
OH et H

•
 et l'oxydation de l'eau supercritique [Makino et 

al., 1982; Hua et al., 1995]. Les composés généralement hydrophobes et volatils subissent une 

dégradation par pyrolyse dans la région d'interface de la bulle. Le procédé d'oxydation à l'eau 

supercritique fournit une source supplémentaire pour la dégradation. Le radical hydroxyle présente 

un fort potentiel d'oxydation et peut oxyder directement les substrats organiques, provoquant leur 

dégradation ou leur minéralisation [Leong et al., 2011, Pétrier et al., 2010 ;  Wu et al., 2010]. 

Cependant, les radicaux hydroxyles ont une durée de vie très courte et ont tendance à se combiner 

les uns avec les autres pour former H2O2 [González-García et al.2010 ; Chowdhury et et 

Viraraghavan.2009 ; Hayashi et al.2009]. Les générations radicalaires dans la sonolyse sont 

http://www.cancer-environnement.fr/179-Polluants-organiques-persistants-POP.ce.aspx
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indiquées dans les réactions suivantes [Suslick, 1988 ; Chowdhury et Viraraghavan, 2009 ; Eren, 

2012]. 

H2O + ))) → H
•
 + 

•
OH                                                                                                                    (V.1) 

H
•
 + O2 → HO2

• 
→ 

•
OH+ ½ O2                                                                                                                                                         (V.2) 

2 
•
OH → H2O2                                                                                                                                                                                               (V.3) 

2HO2
•
 → H2O + O2                                                                                                                            (V.4) 

O2+ ))) → 2 O
•         

                                                                                                                         (V.5) 

O
•
+ H2O → 2 

•
OH                                                                                                                         (V.6) 

La sonolyse est obtenue en produisant dans l'eau le phénomène de cavitation acoustique par 

l'application d'un champ alternatif de compression et de décompression des ondes ultrasonores. La 

cavitation acoustique est un processus cyclique caractérisé par la formation (nucléation), la 

croissance (expansion) et l'implosion adiabatique (effondrement) des microbulles gazeuses. En 

d'autres termes, en absorbant l'énergie ultrasonore, les microbulles atteignent une taille de résonance 

critique puis s'affaissent, créant un point chaud local, vivant dans le domaine secondaire, et ayant 

des températures autour de 5000 °C et des pressions d'environ 1000 atm. En raison de ces 

conditions extrêmes, dans la bulle et à l'interface bulle-solution, les molécules piégées d'eau 

vaporisée et celles des gaz dissous atteignent des états excités qui se dissocient en radicaux libres 

hautement réactifs (
•
OH, H

•
, HO2

•
 ) [Gong et Douglas,. 1998]. Ces radicaux issus de la sonolyse de 

l’eau, sont éjectés dans le milieu où ils vont réagir avec la matière en solution. 

 

II. Détermination de l’énergie ultrasonore par la méthode calorimétrique 

La détermination de la quantité d’énergie ultrasonore dissipée dans le milieu réactionnel a été 

réalisée par la méthode calorimétrique. La calorimétrie, dérivée du latin calor signifiant chaleur, et 

la métrique grecque signifiant : mesurer, est la science de la mesure de la quantité de chaleur. 

Toutes les techniques calorimétriques sont donc basées sur la mesure de la chaleur qui peut être 

générée (processus exothermique), consommée (processus endothermique) ou simplement dissipée 

par un échantillon. La calorimétrie est une méthode largement utilisée pour évaluer l'énergie 

ultrasonore délivrée au fluide sonifié. Cette méthode consiste à mesurer l’échauffement global d’un 

liquide (eau ultra pure) soumis aux ultrasons, pour déterminer l’énergie dissipée dans le milieu et 

estimer l’énergie acoustique reçue par le liquide. Elle permet ainsi d'appréhender un rendement qui 

reflète la qualité de la transmission d'énergie dans un réacteur à ultrasons par exemple. De plus, elle 
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permet de caractériser l'ensemble du dispositif à ultrasons utilisé (céramique piézoélectrique et 

générateur électrique) à des fins de comparaison. 

La mesure pratique de l’énergie acoustique transmise est déterminée par la mesure de l’élévation de 

la température à l’aide d’un thermocouple (Pt 100) plongé dans 200 m L d’eau ultra pure en 

fonction du temps et pour une puissance électrique donnée. Dans ce cas, la double enveloppe du 

réacteur ne contient pas de liquide caloporteur qui limite les échanges de chaleur avec l’extérieur. 

 

Figure V.1: Élévation de la température en fonction du temps d’irradiation ultrasonore lors de la 

sonolyse de l’eau (f=516,2  kHz ; Pélec=20,2 W ; Veau=200 ml). 
 

En mesurant l’élévation de la température pour quelques puissances électriques imposées, il est alors 

possible de déterminer la puissance acoustique fournie au système. La figure V.1 montre que la 

puissance acoustique libérée à la solution est proportionnelle à la puissance électrique imposée par le 

générateur.  

La puissance transmise au liquide est calculée par la relation : 

P thermique = mCp(∆T/∆t) (W)                                                                                                     (V.7) 

Avec (∆T/∆ t)=la pente 

P thermique=7,87 W 

Avec :  

Pthermique : puissance thermique du milieu (W) 

m: La masse du liquide soumise aux ultrasons (en général, l’eau est utilisée pour mesurer la 

puissance acoustique)(g),  

Cp: La capacité calorifique du liquide (Ceau=4185 J kg
-1

 K
-1

) 

y = 0,0094x + 27,197

R² = 0,99
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(∆T/∆t): La pente de la courbe donnant la variation de la température du milieu en fonction du 

temps (K s
-1

).  

 

La figure V.1 illustre l’évolution de la température en fonction du temps de sonolyse de 200 m L d’eau 

ultra pure à une fréquence de 516 kHz et sous une puissance électrique fournie de 20,2W. Il est possible 

d’en déduire que pour travailler à 7,87 W calorimétrique, une puissance électrique d’environ 20,2 W est 

nécessaire, soit un rendement calorimétrique de 39% pour la céramique utilisée. 

 

 

Figure V.2 : Variation de la puissance acoustique libérée au système en fonction de la puissance 

électrique imposée par le générateur. (f=516 kHz ; Veau=200 ml ; T = 25±3 ˚C). 

 

III. Cinétique de dégradation du GV par sonolyse 

La dégradation par voie sonochimique d’une solution aqueuse de gentian violet (GV) a été réalisée 

dans un réacteur de verre à double enveloppe cylindrique (200 mL) décrit dans le chapitre II à une 

fréquence de 516 kHz et une puissance électrique de 35 W à une température constante (T= 

25±3°C). La Figure V.3 montre que le GV a été efficacement dégradé par les ultrasons et le 

pourcentage de dégradation de GV était de 92% en 70 minutes de sonolyse. La disparition de GV 

suit une cinétique de pseudo-premier ordre avec une constante de vitesse de 0,012 ± 0,002 min
-1

. La 

cinétique est plus rapide dans les premières minutes puis ralenti après un certain temps de réaction. 

Au cours des premières minutes, seule la molécule mère (GV) qui réagit avec les espèces 

radicalaires présentes dans le milieu et ensuite, il y a une formation des molécules filles (sous- 

produits issue de dégradation) qui rentrent en compétition avec le GV, ce qui provoque un 

ralentissement dans la cinétique de dégradation. 
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Etant donné que la dégradation sonochimique des composés organiques en solution aqueuse est 

produite selon deux types de réaction : (1) si la molécule à dégrader est volatile, elle sera capable de 

pénétrer à l’intérieur de la bulle de cavitation et peut donc être dégradé thermiquement par pyrolyse. 

(2) Le deuxième type est dominant si le polluant est non volatil, dans ce cas l’élimination se fait 

principalement par les radicaux 
•
OH à l’extérieur de la bulle de cavitation. 

On note aussi que le mécanisme impliqué dans la destruction des polluants organiques n'est pas 

identique pour tous les contaminants organiques. La voie de réaction dépend de la volatilité, de 

l'hydrophobicité et de l'activité de surface du composé [Hoffmann et al., 1996]. Les composés 

hydrophobes se dégradent à l’interface bulle-solution, tandis que les composés hydrophiles au sein 

de la solution [Suslick. 1990 ; Moumeni et al., 2012]. 

Le GV est un composé non volatil et les réactions pyrolytiques en phase gazeuse sont connues pour 

jouer un rôle mineur dans le cas de solutés non volatils. De plus, le GV est connu comme un 

colorant cationique qui confère des propriétés hydrophiles à la molécule de GV. En conséquence, 

nous supposons que l'élimination de GV par un traitement ultrasonique doit principalement avoir 

lieu dans la majeure partie de la solution par attaque radicalaire hydroxyle, alors que certaines 

réactions radicalaires se sont également produites à l'interface bulle/solution [Goel et al., 2004 ; 

Merouani, et al., 2010 (a) : Moumeni et al., 2012]. 

 

Figure V.3 : Cinétique de dégradation de GV par sonolyse, 

([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 35 W ; Vsolution=200 ml ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 

 

IV. Facteurs influençant le processus de dégradation sonochimique 

La sonochimie est compliquée par le fait que la nature ou les propriétés physicochimiques du 

solvant, du soluté ou du gaz dans la bulle peuvent avoir un effet considérable sur l'effondrement 
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cavitaire [Lorimer et al., 1987 ; Adewuyi, 2001]. Des cavités se forment plus facilement lorsqu'on 

utilise des solvants à haute pression de vapeur (PV), faible viscosité (μ) et faible tension 

superficielle (σ). Cependant, l'intensité de la cavitation est favorisée en utilisant des solvants de 

caractéristiques opposées (c'est-à-dire, faible PV, haut μ et σ,, et densité, ρ). Les forces 

intermoléculaires dans le liquide doivent être surmontées pour former les bulles. Ainsi, les solvants 

ayant des densités, des tensions superficielles et des viscosités élevées ont généralement un seuil de 

cavitation plus élevé, mais des conditions plus difficiles une fois que la cavitation commence. 

[Young. 1989 ; Adewuyi. 2001]. Plusieurs propriétés des gaz peuvent affecter les activités 

sonochimiques[Chendke  et al., 1974 ; Adewuyi. 2001]. 

Les différents paramètres impliqués dans les réactions sonochimiques déterminent l'efficacité de 

processus. La fréquence appliquée au cours de la réaction sonochimique est l’une de ces paramètres 

qui joue un rôle majeur dans la production des microbulles et des radicaux pendant la cavitation 

acoustique. Dans la littérature, l'effet de la fréquence ultrasonore de 20 kHz à 1056 kHz a été étudié 

par certains auteurs pour trouver la fréquence ultrasonore optimale dans les réactions 

sonochimiques [Gogate. 2008 ; Asakura et al., 2008 ; Okitsu et al., 2005; He et al., 2006]. Ils ont 

montré que le taux de réduction des réactions sonochimiques dépend de la fréquence des ultrasons. 

Ils ont aussi mentionné que le taux de génération de radicaux primaires est relativement plus élevé à 

des fréquences comprises entre 200 et 600 kHz que d'autres fréquences, car cette gamme de 

fréquences ultrasonores produit un grand nombre des bulles et des radicaux actifs pendant la 

cavitation acoustique. L’application d’une fréquence ultrasonore minimale (20 kHz) produisait 

moins des bulles actives. Cependant, la fréquence ultrasonique à 1056 kHz entraîne la diminution 

de radicaux actifs en raison de la production d'un nombre élevé des bulles en collision, car les 

radicaux primaires et le cycle de compression se produit plus rapidement que le temps nécessaire 

pour que les microbulles s'effondrent .il a été rapporté dans la littérature que le type de cavitation est 

différent aux fréquences les plus basses et les plus hautes [Tronson et al., 2002 ; Okitsu et al., 

2005]. Dans la configuration expérimentale utilisée, le système à 20 kHz génère principalement une 

cavitation transitoire, tandis que les systèmes utilisés pour les fréquences plus élevées génèrent une 

cavitation stable. Ces effets multiples donneraient un effet de fréquence très complexe. Il est 

possible de rendre compte qualitativement de l’existence d’une fréquence optimale dans l’efficacité 

de réduction sonochimique. À mesure que la fréquence augmente, le nombre de bulles de cavitation 

devrait augmenter. Cela devrait en principe augmenter le nombre de radicaux primaires et 

secondaires générés, ce qui se traduirait par une augmentation de la quantité de polluant réduite.  
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Drijvers et al. ont rapporté que 520 kHz est plus énergétiquement efficace pour effectuer les 

réactions sonochimiques en milieu aqueux [Drijvers et al. 1996]. D’autres auteurs comme Jiang et 

al.  ont trouvé que la dégradation est plus efficace à 200 kHz par rapport à 20, 500 et 800 kHz 

[Jiang et al. 2006].  

Dans cette partie, nous avons étudié la dégradation de GV sous l’influence de quelques paramètres à 

une fréquence de 516 kHz.  

 

IV.1. Effet de la puissance acoustique 

La puissance de fonctionnement est un paramètre très important affectant l'activité de cavitation et 

donc l'étendue de la dégradation. Afin d'étudier l'influence de la puissance ultrasonore sur la 

dégradation sonolytique de GV, des expériences ont été effectuées en faisant varier la puissance 

ultrasonique de 20 à 75 W pour une fréquence de 516 kHz et en utilisant 200 ml de la solution 

aqueuse de GV à 10 mg L
-1

 et une température de 25±3 °C. Les résultats obtenus sont présentés sur 

la figure V.4 et montrent que le taux de dégradation de GV augmente avec l’augmentation de la 

puissance acoustique à cette fréquence. 

L'augmentation de la dégradation du colorant avec l’augmentation de la puissance ultrasonore peut 

être expliquée par l'augmentation de l’intensité ultrasonore qui représente le rapport entre la 

puissance acoustique et l’aire d la surface vibrante. Lorsque la puissance est augmentée, la 

transmittance de l'énergie ultrasonore dans le réacteur augmente. En raison de cette énergie, la 

pulsation et l'effondrement des bulles se produisent plus rapidement, le nombre des bulles de 

cavitation augmente et la concentration de radicaux 
•
OH augmente aussi dans la solution aqueuse de 

GV. Si l'on augmente l'apport d'énergie ultrasonore à la réaction sonochimique, on constate que la 

vitesse de la réaction augmente continuellement [Dalhatou et al., 2016 ; Madhavan et al., 2010] 

jusqu'à une certaine limite qui au delà une augmentation supplémentaire de la puissance acoustique 

entraîne une diminution de la vitesse de réaction. Jusqu'à présent, il n'y a pas de rapport disponible 

dans la littérature sur la puissance acoustique optimale à la fréquence ultrasonore particulière qui 

doit être appliquée dans les réactions sonochimiques. 

Lorsque la puissance acoustique augmente et l'amplitude de la vibration augmente simultanément, 

le rayon maximum de la bulle de la cavitation augmente aussi, ainsi que son 

temps d'effondrement, 𝞽, et cette bulle ne peut pas s'effondrer dans le temps égal à la moitié de la 

période. C'est-à-dire avant que le champ sonore ne s'inverse et que la phase de raréfaction 

commence à agir sur la bulle qui s'effondre [Xie et al., 2011]. 
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Lorsque la puissance augmente, l'énergie de l'effondrement augmente avec la taille de la résonance. 

La puissance abaisse la limite du seuil de la cavitation et induit ainsi à la formation des bulles, ce 

qui augmente le nombre de bulles de cavitation [Xie et al., 2011]. L'augmentation de la dégradation 

par rapport à la puissance est principalement due à l'augmentation du nombre de bulles de cavitation 

actives et de leur énergie implosive. La vibration accrue avec la puissance déplace le GV plus vers 

l'interface et conduit à une dégradation plus importante. Il ressort déjà de la figure V.4 qu’une 

puissance de 50 W entraîne une dégradation plus élevée par rapport à 20 W. Mais lorsque la 

puissance a été portée à 75 W, une légère efficacité de dégradation a été observée par rapport à celle 

de 50 W. Le nombre de cycles acoustiques qui augmente avec la fréquence alors que la taille de la 

résonance augmente avec la puissance. Cet effet pourrait être responsable du l’augmentation de la 

dégradation observé à 516 kHz [Riesz et al., 1985]. 

L'augmentation de la dégradation avec la puissance est comme prévue en accord avec les résultats 

discutés dans la littérature [Pétrier., 2015 ; Lim et al., 2014 ; Xu et al., 2013 ; Kwarciak-

Kozłowska et Krzywicka, 2015 ; Moumeni et al., 2012].  

Comme le montre la figure V.4.b, la vitesse de dégradation atteint une limite lorsque la puissance 

acoustique est trop élevée. Une concentration élevée de bulles engendre des phénomènes de 

dispersion de l’énergie par coalescence [Zouaghi., 2007]. 

 

 

Figure V.4: Influence de la variation de la puissance électrique appliquée sur la cinétique de 

dégradation de GV par sonolyse. ([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 

 

IV.2. Effet de la concentration initiale en colorant 

Puisque les eaux usées industrielles contiennent des polluants à des concentrations variables, l'effet 

de la concentration  initiale  sur la vitesse de réaction sonochimique a été testé pour le GV. Pour 

0

0,2

0,4

0,6

0,8

1

1,2

0 20 40 60 80 100 120

Temps (min)

C
/C

0

20 W

35 W

50 W

75 W

0

0,01

0,02

0,03

0,04

0,05

0,06

0,07

20 35 50 75

Puissance électrique (W)

k
a

p
p
 (

m
in

-1
)

(a) (b) 



                                                                   Chapitre V : Dégradation de GV par voie sonochimique 
 

 
 225 

étudier cet effet sur l’efficacité de la dégradation ultrasonore de ce composé, des expériences de 

dégradation ont été effectuées en utilisant différentes concentrations de GV dans la gamme de 2,5 à 

15 mg L
-1

en maintenant une fréquence fixe à 516 kHz et une puissance à 75 W et à pHlibre=5,8±0,5. 

Les résultats obtenus sont illustrés sur la figure V.5. 

Pour une concentration initiale de 2,5 mg L
-1

, l’élimination complète du colorant est achevée au 

bout de 30 minutes d’irradiation alors que des rendements d’élimination de 93 %, 85 % et 58 % sont 

atteints pour des concentrations initiales en GV de 5, 10, 15 mg L
-1 

respectivement. 

La Figure V.5 montre que le pourcentage de la dégradation diminue avec l’augmentation de la 

concentration initiale du colorant pour le même temps d’irradiation. Ce constat peut être expliqué 

par l’augmentation de nombre de molécules à dégrader vis-à-vis au nombre de radicaux générés 

dans le milieu responsable de la dégradation avec l’augmentation de la concentration initiale du 

colorant [Rahmani et al., 2012 ; Srivastava et al., 2014 ; Rehorek et al., 2004]. 

Comme on le voit sur le graphique de la figure V.6., la cinétique de la réaction suit la loi de pseudo 

premier ordre pour toutes les concentrations initiales, et les constantes apparentes du premier ordre 

diminuent avec l’augmentation de la concentration initiale de polluant, ce qui est en accord avec les 

résultats de la littérature [Wang  et al. 2008 ; Behnajady  et al., 2008 ; Vajnhandl  et al., 2007 ; 

De Visscher  et al., 1997]. 

La diminution de l’efficacité est principalement due à l'augmentation de la probabilité de réaction 

de la molécule de soluté avec les radicaux 
•
OH. Cela dépend principalement de la chimie de 

•
OH 

dans la région d'interface. Lorsque la concentration du soluté est augmentée, le taux d'effondrement 

de la bulle est diminué. En plus de cela, la réaction de compétition pour le radical 
•
OH avec le soluté 

va augmenter, et donc la dégradation va diminuer [Isariebel et al., 2009]. 

En revanche, l'effet de la concentration initiale sur la vitesse initiale de dégradation sonolytique du 

GV est représenté dans l’insertion de la figure V.6. Ces résultats indiquent que la vitesse initiale de 

dégradation augmente avec la concentration initiale jusqu’à une limite où les cinétiques de 

dégradation deviennent d’ordre zéro. 
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Figure V.5 : Influence de la concentration de GV sur la cinétique de dégradation par sonolyse 

direct.  ([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 75 W ; Vsol=200 ml ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 

 
Figure V.6 : Variation de la constante de vitesse de dégradation de GV par sonolyse en fonction de 

la concentration initiale. En insertion : Variation de la vitesse initiale de dégradation en fonction 

de la concentration initiale du GV. 

([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 75 W ; Vsol=200 ml ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 

 

IV.3. Effet du pH de la solution 

Le pH de la solution est l'un des paramètres les plus importants affectant le taux d'élimination du 

colorant. L'effet du pH sur l'efficacité de la décoloration a été étudié à pH acide, naturel et basique. 

La concentration initiale de colorant été de 10 mg L
-1

 avec un volume de 200 ml et une fréquence de 

516 kHz et une puissance électrique de 75 W. Le taux de décoloration du GV à diverses valeurs de 

pH est indiqué sur la Figure V.7. Il a été révélé que la décoloration augmente légèrement avec la 
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diminution du pH. L'efficacité de la décoloration était de 92% après 40 min de sonolyse tout en 

produisant un pH naturel 5,8. A un pH=3, nous avons remarqué une augmentation de l'efficacité de 

la décoloration à 94%. Par contre l'efficacité de la décoloration de la solution de GV a diminué 

légèrement à pH basique (87 % après de décoloration après  40 min d’irradiation).  

D'autre part, il a été montré que la valeur du pH de la solution influe sur la dégradation 

sonochimique des polluants organiques. Par exemple, le taux de dégradation sonochimique du 4-

nitrophénol à diminue avec l'augmentation du pH, tandis que la destruction de l'aniline est favorisée 

par une solution alcaline [Jiang et al., 2002]. Pour le phtalate de diméthyle, le taux de dégradation a 

diminué légèrement avec l’augmentation du pH dans la gamme 5-9 [Xu et al., 2013]. Villaroel et al. 

[Villaroel et al., 2014] ont rapporté que la dégradation par les ultrasons de l'acétaminophène est 

plus prononcée dans un milieu acide que dans une solution aqueuse basique. L'influence du pH des 

solutions est donc probablement due à la structure chimique et aux propriétés de la substance 

impliquée. L'hydrophobicité du polluant a certainement été révélée comme l'un des facteurs les plus 

importants [Villaroel et al., 2014 ; Isariebel et al., 2009]. 

Puisque la valeur de pKa de GV est approximativement égale à 1,8[Fayoumi et al., 2012], la 

structure du composé reste la même dans la gamme de pH étudiée. Ainsi, le changement du schéma 

de dégradation avec le pH est strictement dû à la différence du nombre de radicaux hydroxyles 

formés à pH acide et basique. À pH acide, la formation de peroxyde d'hydrogène est limité dû à la 

recombinaison des radicaux hydroxyles [Merouani et al., 2010 (c)]. Par conséquent, le nombre de 

radicaux hydroxyles utilisés pour la réaction dans la région liquide augmente. De même, le nombre 

de sites de réaction augmente à ce pH en raison de l'augmentation de la répulsion des bulles causée 

par l'accumulation d'ions hydronium dans la région d'interface [Winter et al., 2009]. Cela améliore 

la dégradation à un pH acide. 

L’insertion de la Figure V.7 montre que la courbe cinétique (en ln C0/C vs temps) a donné une 

droite qui révèle que la dégradation obéit à une cinétique de pseudo- premier ordre. Ce qui est 

traduit par l'implication d'une seule espèce réactive et signifie que la dégradation se produit 

principalement à travers l'attaque des radicaux hydroxyles [Goel et al., 2004]. 
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Figure V.7 : Influence de pH initial sur la cinétique de dégradation de GV par sonolyse direct.  

([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 75 W ; Vsol=200 ml ; T = 25±3 ˚C). 

 

IV.4. Effet de l’ajout de H2O2 

L'un des processus d'oxydation avancée les plus populaires (POA) pour la décoloration des 

composés organiques est l'oxydation avec H2O2/UV. La présence de peroxyde d'hydrogène (en tant 

qu’oxydant, catalyseur, ou accepteur d’électron) est un paramètre clé pour l’amélioration de 

l’efficacité de dégradation dans les différents POA, en fonction de sa concentration et de la nature 

du procédé utilisé. Dans la photocatalyse, le H2O2 participe au formation des radicaux hydroxyles 

de deux façons : 1) par réduction de H2O2 au niveau de la bande de conduction ce qui produirait les 

radicaux hydroxyles en milieu hétérogéne. 2) par son auto-décomposition en tant que conséquence 

d'une irradiation par rayonnement UV-Couplé avec d’autre source d’irradiation (ultrasonore, 

électrochimique, ou par activation à l’aide d’un métal de transition) ce qui produirait également des 

radicaux hydroxyles en milieu homogène. En général, le taux de décoloration du colorant augmente 

au fur et à mesure que la concentration de H2O2 augmente jusqu'à ce qu'une concentration optimale 

soit atteinte [Mahmoodi et al., 2005]. Récemment, l'irradiation par les ultrasons a été décrite 

comme un générateur possible de radicaux 
•
OH, HOO

•
 et H

•
 hautement actifs [Suslick et al., 1990]. 

Cependant, à haute concentration, H2O2 peut aussi devenir piégeur des radicaux hydroxyles 

conduisant à la diminution de la dégradation de substrat.  

Les résultats de l’influence de l'ajout de peroxyde d'hydrogène en présence d'une irradiation 

ultrasonique sont présentés sur la figure V.8. Selon les résultats obtenus sur cette figure, la présence 

de H2O2 peut avoir à la fois un effet positif et négatif.  
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En effet, lorsque la concentration initiale en H2O2 était de 10
-5 

et 10
-4

 mol L
-1

, une meilleure 

efficacité de la décoloration a été observée par rapport à la sonolyse seule, mais lorsque la 

concentration initiale en H2O2 a augmenté à 10
-3

 M, l'efficacité de la décoloration a diminué. La 

diminution de la dégradation à des fortes concentrations de H2O2 (10
-3

 mol L
-1

) est due au piégeage 

des radicaux hydroxyles par le H2O2 lui-même. Alors que, l’augmentation de la dégradation 

sonolytique à faible concentration en peroxyde d'hydrogène (10
-5

 et 10
-4

 mol L
-1

) peut être 

expliquée par la décomposition de ce dernier. Dans ce cas le rôle de H2O2 est principalement de 

servir comme source des radicaux 
•
OH, plutôt que d'un piégeur des radicaux, donc il est important 

d'évaluer la concentration optimale de H2O2. Comme le montre l’insertion de la figure V.8, un 

optimum aux alentours de 10
-4

 mol L
-1 

a été observé. Notons que la détermination d’un optimum est 

difficile à faire pour chaque composé, car la formation de H2O2 dépend des types de polluants et des 

paramètres du procédé [Wu et al. 2010 ; Lim et al., 2014 ; Xu et al. 2013]. Des résultats similaires 

ont été obtenus lors de l'élimination du phénol et du bisphénol A par voie sonochimique. La 

formation du peroxyde d'hydrogène a diminué lorsque les concentrations en H2O2 étaient plus 

élevées [Lim et al., 2014]. 

 

Figure V.8 : Influence de l’ajout de H2O2 sur la cinétique de dégradation de GV par sonolyse 

direct, en insertion : Variation de la constante apparente en fonction de la concentration de H2O2  

([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 75 W ; Vsol=200 ml ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 
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IV.5. Effet de l’ajout de Na2S2O8 

La dégradation sonochimique du gentian violet a été étudiée en présence de persulfate de sodium. 

Les résultats obtenus sont montré sur la Figure V.9. La vitesse de dégradation a été augmentée par 

l'addition de persulfate. La destruction sonolytique augmente avec l'augmentation de la 

concentration en persulfate.  

La sonolyse de la solution GV à 10 mg L
-1 

a été seulement de 90 %, pour une durée de réaction de 

40 min, alors qu'en présence de persulfate, l'élimination de la couleur a augmenté à  94 %, 97 % et 

98 % pour les concentrations de persulfate de 10
-5

 M, 10
-4 

M, 10
-3 

M respectivement. 

Des résultats similaires ont montré que la combinaison d'ultrasons et de persulfate (US/S2O8
2-

) a été 

efficace pour la dégradation de composés tels que ; le méthyl tert-butyléther (MTBE) [Neppolian et 

al., 2002], le monoxyde d'azote [Adewuyi et al., 2006], le 1,4-dioxane [Son et al., 2006], l'arsenic 

(III) [Neppolian et al., 2010], l'amoxicilline [Su et al., 2012], la tétracycline [Hou et al., 2012] et 

les dinitrotoluènes [Chen et al., 2012]. Dans les solutions aqueuses, la cavitation acoustique 

conduisant à produire du plasma dans l'eau et des radicaux libres et d'autres espèces réactives telles 

que les radicaux HO
•
 et H

•
 dues à la dégradation thermique de l'eau selon la Réaction (V.8) et (V.9). 

Les radicaux HO
•
 et H

•
 peuvent également réagir avec l’anion persulfate et conduit à la production 

de radicaux SO4
-•
 plus réactifs selon les réactions (V.10) à (V.14) [Li et al., 2013 ; Neppolian et al., 

2010 : Gayathri et al., 2010 : Kwon et al., 2015]. 

H2O +)))) → H2O plasma                                                                                                               (V.8) 

H2O +)))) → HO
•
 + H

•
                                                                                                                   (V.9) 

En présence de S2O8
2-

: 

S2O8
2-

 +)))) →  2SO4
-•                                                                                                                                                                           

(V.10) 

SO4
-
• +H2O → SO4

2-
 + HO

•
 + H

+                                                                                                                                                 
(V.11) 

S2O8
2-

 + HO
•
 → HSO4

- 
+ SO4

-• 
+ ½ O2                                                                                                                                     (V.12) 

S2O8
2- 

+H
•
 → HSO4

- 
+ SO4

-•                                                                                                                                                             
(V.13) 

S2O8
2- 

+ (pyrolyse) → 2SO4
-•                                                                                                                                                           

(V.14) 

En solution aqueuse, les radicaux hydroxyles peuvent être produits par la pyrolyse du persulfate 

et/ou l'irradiation aux ultrasons. De plus, pendant l'irradiation sonolytique, l'effondrement des bulles 

de cavitation conduit à des températures et des pressions plus élevées qui produisent des radicaux 

libres et d'autres espèces réactives et augmenteraient également le nombre de collisions entre les 
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radicaux libres et les contaminants [Li et al., 2013 ; Neppolian et al., 2010 ; Gayathri et al., 2010 ; 

Kwon et al. 2015]. 

Les radicaux sulfates (SO4
•-
) produits par les différents procédés d’oxydation avancée (POA) sont 

des oxydants très puissants qui ont montré leurs efficacités pour le traitement des polluants 

réfractaires[Tsitonaki et al., 2010], ces radicaux sont générés à partir des ions persulfates, ils ont un 

potentiel d’oxydoréduction élevé (2,6 V) comparable à celui des radicaux hydroxyles (2,8 V) ce qui 

leur donne un pouvoir très élevé pour dégrader une variété très importante des colorants 

synthétiques.  Ferkous et al., 2017 ont montré que les ions persulfate peuvent être activés par des 

ultrasons à 585 kHz et donne des radicaux sulfate. 

La formation des radicaux anions sulfate en addition des radicaux hydroxyles sont des puissants 

oxydants qui peuvent dégrader les molécules de colorant à un rythme plus rapide. Les réactions (15) 

et (16) montrent l’intervention des radicaux sulfate dans le processus de dégradation, 

SO4
•-
 + colorant → SO4

2- 
+ colorant

• 
+

 
(intermediaries)                                                              (V.15) 

SO4
•-
 + colorant

•+
(intermediaries)→ SO4

2- 
+CO2+NO3

-
+ autres ions inorganiques                    (V.16) 

 

 

Figure V.9 : Effet de l'addition du persulfate sur la dégradation sonochimique de GV. 

([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 75 W ; Vsol=200 ml ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 

 

De plus, le processus de décoloration de GV par Persulfate/US est décrit correctement par une loi 

cinétique d'ordre 1 apparent (figure V.9). En outre, la mesure de temps de demie vie pour chaque 
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courbe (t1/2) nous a permis de comparer la performance de ce processus: t1/2 (10
-3

 M) <t1/2 (10
-4

 

M)<t1/2 (10
-5

 M)<t1/2 (0 M(S2O8
2-

)). Les constantes de vitesses calculées et les t1/2 sont récapitulés 

dans le tableau V.1. 

 

Tableau V.1 : Influence du persulfate sur la sonolyse de GV. 

Persulfate mol /L T1/2 (min) R
2
 Les constants 

apparente (min
-1

) 

0 14,5  0,99 0,057 

10
-5

 13 0,98 0,066 

10
-4

 10,5 0,98 0,085  

10
-3

 8 0,99 0,110 

 

IV.6. Effet de la présence des ions inorganiques 

La présence de divers ions inorganiques dans l'eau à traiter met en évidence la nécessité d'étudier 

leur influence sur la dégradation avant de passer au système réel. Dans d'autres POA, le piégeage du 

radical hydroxyle par les ions inorganiques et la réactivité du radical secondaire déterminent 

l'efficacité de la dégradation dans la matrice inorganique. Dans la sonolyse, l'effet de relargage 

induit par les ions inorganiques contribue également à la dégradation [Nanzai et al., 2008]. Certains 

ions peuvent influencer le potentiel de la bulle. Si l'ion augmente le potentiel, la répulsion 

électrostatique de chaque bulle devient élevée, ce qui augmente le nombre de bulles dans le milieu 

liquide ou vice-versa [Cheng et al 2008 ; Cheng et al., 2009 ; Torres et al., 2007]. Dans ce 

contexte, l’étude de l'effet des ions inorganiques sur la dégradation sonochimique est très 

importante. 

La dégradation sonochimique dépend fortement de la tension superficielle et du potentiel de la 

bulle. La tension de surface diminue le taux de formation des bulles de la cavitation. L'augmentation 

du potentiel des bulles augmente le nombre des bulles en réduisant la fusion des bulles. Les ions 

inorganiques présents dans une solution peuvent généralement modifier ces paramètres et par 

conséquent leur présence est critique dans la dégradation sonochimique.  

Dans ce contexte, les effets de trois ions inorganiques tels que le chlorure, le fer, et le bicarbonate 

ont été étudiés sur la dégradation sonolytique de GV, en présence de 10
-4 

mol L
-1

 de divers ions 

inorganiques à 516 kHz et 75 W. Les profils de dégradation de GV sont donnés dans la figure V.10. 
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Les résultats montrent que seuls les ions chlorures inhibent l'efficacité de la dégradation alors que le 

fer accélère la dégradation sonochimique. 

L'effet du chlorure sur la dégradation de GV a été étudié en ajoutant une concentration de sel de 

NaCl (10
-4 

mol L
-1

) à la solution de GV avant sonication. .La dégradation plus faible en présence de 

10
-4 

mol L
-1 

d'ions chlorure est probablement due au piégeage des 
•
OH disponibles dans la région 

liquide par les ions chlorures [Jiang et al., 2002]. Cependant, d’autres auteurs ont remarqué une 

accélération à plus haute concentration de Cl
-
, Rayaroth et al., 2017 ont remarqué une amélioration 

de la dégradation de CBB (Coomassie brilliant bleu) à des concentrations élevées de chlorure, ils 

ont expliqué cette effet que le CBB est tiré vers la région d'interface en raison de l'effet de 

relargage, ce qui contribue à une légère amélioration de la dégradation [Seymour et Gupta, 1997]. 

Le Fe
2+

 est un additif important dans la sonolyse car il peut initier la réaction de Fenton avec H2O2 

qui est produit à la suite de la sonolyse [Ghodbane et Hamdaoui, 2009]. La figure V.10 montre la 

dégradation de GV en ajoutant une concentration de 10
-4 

mol L
-1 

de Fe
2+

 à pH libre. Une 

amélioration a été observée dans la dégradation comparée à celle sans ajout de Fe
2+

. Cependant, 

lorsque les constantes de vitesse ont été comparées, une légère augmentation de la constante de 

vitesse a été observée en présence de Fe
2 +

(
𝐾
𝑈𝑆 /𝐹𝑒3+

𝐾𝑈𝑆
=  1.33). Cette amélioration de la dégradation 

par addition de Fe(II) dans la solution du colorant était due à la décomposition de H2O2 et à la 

génération de radicaux hydroxyle par les processus de Fenton (Fe(II)/H2O2) et de like-Fenton 

(Fe(III)/H2O2) (V.16 - V.20) [Moumeni et al., 2012]. 

Fe
2+

 + H2O2→ Fe
3+

 + 
•
OH + OH

−                                                                                                                                                 
(V.17)

 

Fe
2+

 +
•
OH → Fe

3+
 + OH

−                                                                                                                                                                    
(V.18)

 

Fe
3+

 + H2O2→ Fe–OOH
2+

 + H
+                                                                                                                                                      

(V.19) 

Fe–OOH
2+→ Fe

2+
 + HOO

•                                                                                                                                                                 
(V.20) 

Fe
3+

 + HOO
•
 → Fe

2+
 + O2+ H

+                                                                                                                                                       
 (V.21)

 

 

Les ions bicarbonates sont un des composants minéraux majeurs des eaux naturelles et sont connus 

pour leur effet inhibiteur des radicaux hydroxyles [Doré, 1989 ; Chen et al., 1997]. C’est pour cette 

raison qu’ils sont indésirables pour la plupart des procédés d’oxydation avancée. En présence de  
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10
-4

 M de bicarbonate, nous avons remarqué une légère accélération dans la vitesse de dégradation 

ce qui est traduit par l’amélioration de la dégradation.  

L'augmentation de la dégradation par addition de bicarbonate est probablement due à la 

participation du radical carbonate dans la région liquide qui est un puissant oxydant à un électron, 

formé par la réaction de 
•
OH avec le l'ion bicarbonate (réactions V.22- V.23) [Pétrier et al., 2010]. 

Ce radical peut migrer loin de la bulle de cavitation sans subir de réaction de recombinaison. Par 

conséquent, outre le 
•
OH, le radical carbonate contribue également au processus de dégradation 

dans la région liquide [Merouani et al., 2010(b) ; Pétrier et al., 2010]. Le radical carbonate peut 

dégrader le polluant par transfert d'électrons ou d'hydrogène avec des constantes de vitesse 

comprises entre 10
2
 et 10

9
 L mol

-1
 s

-1
, et leur réactivité augmente avec la substitution sur le cycle 

aromatique [Chen et al., 1975]. L'intensification de la dégradation sonochimique en présence d'ions 

carbonate et bicarbonate a été rapportée dans le cas du bisphénol A et du colorant rhodamine B 

[Pétrier et al., 2010 ; Merouani et al., 2010 (b)]. 

•
OH +CO3

2-
 → CO3

•- 
+ OH

-                                                                                                                                                              
(V.22)

 

CO3
•- 

+ S → produits intermediares                                                                                             (V.23)    

L’accélération causée par les ions présents lors de la sonolyse en milieux aqueux est un effet qui 

s’appelle le "salting-out effect". Ce phénomène pousse les polluants organiques vers l’interface 

bulle/solution et par conséquent conduit à une dégradation plus rapide.  

 

Figure V.10: Influence des ions inorganiques sur la cinétique de dégradation de GV par sonolyse 

direct.  (([GV]= 10 mg L
-1 

; f=516 kHz ; Péléct= 75 W ; [ion]=10
-4

 M ; pH=5,8±0,5 ; T = 25±3 ˚C). 
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Il existe des rapports sur les effets positifs et négatifs des anions sur la dégradation des polluants 

[Minero et al., 2008]. Ce comportement s'explique principalement par l'interférence des radicaux 

secondaires dans la région liquide ainsi que par la différence de force ionique. Une amélioration de 

la dégradation en présence de divers anions a été rapportée pour le chlorobenzène, le p-éthylphénol, 

le phénol qui sont principalement attribués au mécanisme de relargage [Seymour et Gupta, 1997]. 

Une amélioration de l'efficacité de dégradation dans le cas de bleu acide 40 et de bleu de méthylène 

été observéen présence de bicarbonate, le carbonate, le bromure et l'iodure. Minero et al. ont 

expliqué cet amélioration par la substitution des 
•
OH par d'autres espèces radicalaires réactives qui 

pourrait favoriser la dégradation si cette dernière, bien que moins réactive que les 
•
OH, subissait une 

recombinaison radicalaire à la surface des bulles de cavitation en train de s'effondrer dans une 

moindre mesure que le radical hydroxyle. Une plus, la grande disponibilité d'espèces moins 

réactives pourrait améliorer la dégradation du substrat à la surface des bulles de cavitation qui 

s'effondrent et / ou entraîner une diffusion accrue des espèces réactives dans la masse de la solution, 

où une dégradation peut également avoir lieu [Minero et al., 2008]. 

 

V. Conclusion 

Ce travail met en évidence l'utilisation potentielle de la sonolyse dans le traitement des eaux usées. 

La réaction des radicaux libres et la pyrolyse sont prédites pour la dégradation des polluants. Au 

meilleur de notre connaissance, il s'agit de la première étude sur la dégradation de GV en utilisant 

des ultrasons à haute fréquence et à des puissances variables. Les résultats obtenus montrent que la 

technique ultrasonore peut être employée efficacement pour l’élimination du gentian violet. La 

vitesse de dégradation sonochimique du GV à différentes concentrations montre que plus la 

concentration du colorant est élevée plus elle nécessite un temps plus long pour être complètement 

dégradé. 

La dégradation augmente proportionnellement lorsque la puissance acoustique passe de 20 à 75 W. 

Le pH initial n'a pas affecté de manière significative l'efficacité de processus de dégradation 

sonochimique de GV, mais nous avons remarqué une légère diminution en milieu basique et une 

légère accélération en milieu acide. 

L’ajout du peroxyde d’hydrogène conduit à une amélioration significative de la dégradation pour 

des faibles concentrations de ce dernier, par contre à des concentrations plus élevé le H2O2 devient 

lui-même un piégeur des radicaux en particulier les radicaux hydroxyles, ce qui traduit par le 
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ralentissement de la réaction. Donc l'utilisation de peroxyde d'hydrogène conjointement avec 

l'ultrason n'est bénéfique qu'au point où une charge optimale est atteinte. 

L’ajout du persulfate de sodium conduit à une accélération de la cinétique de dégradation de GV à 

cause de la formation des radicaux sulfate (des puissants oxydants) qui participe à l’élimination de 

GV. 

L’addition des ions bicarbonates et des ions ferreux  améliorent la dégradation du colorant par 

contre l’ajout des ions chlorures ralenti la dégradation. 
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Les études réalisées au cours de ce travail montrent que les procédés d’oxydation avancée 

sonochimique et photochimique en phase homogène et hétérogène sont efficace pour le traitement 

des eaux polluées par les colorants de type triphénylméthane. Ces procédés ont été appliqués à la 

dégradation, en milieu aqueux, de trois colorants de structure similaire, en l’occurrence le gentian 

violet (GV), la fuchsine basique et la fuchsine acide. Cette étude nous a permet de mettre en 

évidence l'influence de la structure chimique des colorants organiques sur l'efficacité de leur 

dégradation photochimique (UV-C) et photocatalytique (UV-A/TiO2 à différents types cristallins). 

Cette dégradation est due principalement à l’action oxydante des espèces radicalaires formées par 

les différents processus, spécialement les radicaux hydroxyles produits dans le milieu à traiter. Ces 

radicaux sont capables à dégrader la plupart des composés organiques persistants à cause de leur 

pouvoir oxydant très élevé, de leur réactivité et de leur non sélectivité vis-à-vis des polluants 

organiques. 

Nos objectifs étaient de démontrer l’efficacité de ces procédés pour l’élimination de ces colorants 

triphénylméthanes et d’optimiser les paramètres expérimentaux affectant la vitesse de leur 

dégradation. Au cours de cette étude, plusieurs résultats ont été mis en évidence : 

 

1- Etude théorique et photolyse directe : 

Les spectres électroniques théoriques décrivent bien les spectres UV-Visibles expérimentaux, où les 

bandes principales sont attribuées essentiellement aux fortes transitions électroniques HOMO → 

LUMO. 

Le gentian violet, la fuchsine basique et la fuchsine acide sont des composés non photolysables en 

présence des rayonnements UV 254 nm (UV-C). Ce processus n’a pas permis la décoloration de ces 

trois substrats en raison du faible pourcentage d’élimination obtenu. Cependant, celle-ci a été 

grandement améliorée d’une part par l’augmentation du flux lumineux et en travaillant à une faible 

concentration en colorant. 

Le traitement des solutions de colorants par couplage H2O2/UV a révélé une amélioration dans les 

taux de dégradation par rapport à ceux obtenus par la photolyse UV. Ce qui pourrait s’expliquer par 

la formation des espèces radicalaires plus réactives tels que les radicaux 
•
OH. La photoxydation du 

GV, la FB et la FA par H2O2/UV a conduit à des très bons rendements d’élimination pour une 

concentration optimale de H2O2 égales à 5x10
-2 

mol L
-1

. Au-delà de cette valeur on n’a observé une 

diminution de la vitesse de réaction en raison des réactions d’auto-inhibition. 
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Le processus H2O2/UV n’est pas efficace à des longueurs d’ondes d’irradiation supérieure à 300 

nm. 

 

2- Photocatalyse en milieu hétérogène : 

Les résultats obtenus au cours de l’étude de l’adsorptionont montré que ce processus est l’étape 

indispensable précédant le processus de dégradation photocatalytique d'une molécule organique à la 

surface du TiO2, Elle est le siège d’interactions de la molécule à dégrader avec la surface du 

catalyseur. Cette étude a permis d'expliquer le comportement de certains couples 

photocatalyseur/composé organique lors de la dégradation photocatalytique de ces derniers. L’étude 

de l’adsorption montre une très bonne corrélation entre la capacité d’adsorption et la réactivité 

photocatalytique sous les différentes conditions opératoires étudiées. 

Les résultats ont montré que les capacités d’adsorption des colorants sur les semi-conducteurs 

utilisés (TiO2P25, PC500, PC105, PC100, PC50), sont différentes selon la nature de chaque 

colorant. 

Les résultats obtenus au cours de l’étude de l’adsorption de GV, FB et FA, ont montré d'une 

manière générale que la rétention des colorants sur le support TiO2(P25) se produit durant les 

premières minutes de contact pour atteindre l’équilibre après 30 min d’agitation à l’obscurité 

quelque soit la concentration initiale du colorant, 

Les isothermes d’adsorption des trois colorants sont de type L (Langmuir) indiquant une adsorption 

monocouche et une saturation progressive du catalyseur. 

Certains paramètres pouvant influencer la capacité d’adsorption des colorants ont été investigués. Il 

s’agit de la concentration initiale du substrat, de la concentration initiale de TiO2 et du pH initial de 

la solution.  

Nous avons constaté que le l'augmentation de la concentration initiale de chaque substrat, entraîne 

une augmentation de la quantité adsorbée pour les trois colorants et que l'accroissement de la masse 

de l'adsorbant dans le milieu réactionnel influe sur la capacité de rétention et par conséquent la 

quantité adsorbée de notre colorant. 

L’adsorption des colorants étudiés est trouvée fortement dépendante des paramètres électrostatiques 

tels que la charge de surface du catalyseur TiO2 (TiOH
2+

 et TiO
−
) et la structure du colorant définit 

par la nature des groupements fonctionnels qui est influencée par le pH de la solution. 

Les isothermes d’adsorption des trois colorants sur le TiO2 (P25) sont convenablement décrits parles 

équations de Langmuir et de Freundlich; cependant, les résultats obtenus ont démontré que le 
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modèle de Langmuir est mieux adapté dans la gamme des concentrations étudiées indiquant une 

adsorption de type monocouche. 

Une comparaison des cinétiques de dégradation des trois colorants considérés sur le TiO2 (P25) 

montre que le colorant le mieux adsorbée est le mieux dégradé, ce résultat est valable seulement en 

présence de P25, en comparaison avec les autres TiO2 de la série millenium où on a trouvé qu’il 

n’ya pas de corrélation entre la capacité d’adsorption de semi-conducteur et sa réactivité 

photocatalytique. En générale, le TiO2 P25 Dégussa présente l’activité photocatalytique la plus 

élevée par rapport aux autre TiO2. 

Le procédé photocatalytique UV/TiO2 à 365 nm est très efficace pour la dégradation des trois 

colorants. La vitesse de leur dégradation est bien décrite par une cinétique de pseudo premier ordre 

et leur dégradation suit le mécanisme de Langmuir-Hinshelwood. 

La comparaison des performances du système UV/ TiO2 (P25) pour des pH variant entre 2,5 et 12, a 

donné l'ordre suivant pour FB et FA (k (pH neutre)> k (pH acide) et dans l’ordre k (pH basique)> k 

pH neutre > k (pH acide) pour le GV.  

Les constantes de vitesse de dégradation des colorants étudiés augmentent graduellement avec la 

concentration en TiO2 jusqu'à atteindre un maximum à 1 g L
−1 

au-delà de cette valeur le kapp 

diminue légèrement à cause de la diminution de l’absorption de la lumière par l’agrégation des 

particules de TiO2 et la réflexion de la lumière. 

L’addition d’un accepteur d’électron (H2O2) accélère la dégradation, par limitation de 

recombinaison des électrons-trous à des concentrations optimales. 

La présence des anions (Cl
−
, HCO3

−
, HPO4

−
, SO4

2−
, NO3

−
) inhibent l'adsorption et la décoloration 

photocatalytique réduisant ainsi l'efficacité de décoloration des colorants étudiés. 

Dans toutes les expériences, la dégradation photocatalytique des trois colorants a été généralement 

constatée en corrélation avec l'adsorption dans l'obscurité. 

L’addition du tert-butanol conduit à une inhibition significative de la réaction photocatalytique, ce 

qui confirme que la voie majoritaire de la dégradation des colorants est due aux radicaux 
•
OH 

formés par l'irradiation de la surface du photocatalyseur. 

 

3- Dégradation par voie sonochimique à haute fréquence : 

Dans la dernière partie de cette thèse, le gentian violet a été éliminé par voie sonochimique à haute 

puissance (516 kHz), cette technique été efficace pour la décoloration de ce colorant. Les résultats 

obtenus nous ont montré que l’augmentation de la puissance électrique appliquée améliore 

sensiblement la décoloration par ce procédé.  
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L’ajout de peroxyde d’hydrogène ou du persulfate de sodium au milieu réactionnel a amélioré le 

rendement d’élimination de GV, la dégradation de ce polluant été encore plus efficace à pH basique 

qu’à pH acide. La présence de carbonate et de fer dans la solution a amélioré la dégradation par 

contre la présence des chlorures a ralenti le processus.  

 

Pour les perspectives, des études complémentaires seront nécessaires afin d’élucider des sous-

produits et de les traiter en conséquence au regard du danger qu’ils peuvent présenter (il pourrait 

être plus toxique que le produit parent). 
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Annexe :  
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(e) 
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Figure 1 : Effet thermique des sels NaCl, Na2SO4, NaNO3, Na2HPO4, NaHCO3 et Na2CO3 sur les 

spectres UV-Visible des colorants (GV, FB et FA). 

 ([Colorant]= 10 mg L
-1

, pH naturel et [Sels]= 10
-2

 mol L
-1

). 
 

FB + Na2SO4 FA + Na2SO4 

FB + NaCl FA + NaCl 

FB + NaNO3 FA + NaNO3 



Résumé 

 

Cette étude a porté sur l’élimination de trois colorants par plusieurs procédés d’oxydation avancées 

sonochimique et photochimique en milieu homogène et hétérogène ainsi que par photolyse directe à 

254 et 365 nm. Dans la plus part des cas étudiés, une loi cinétique de pseudo-premier ordre 

s’applique correctement sur une grande partie des réactions. 

Les résultats obtenus dans cette étude ont indiqué que la photolyse directe s'est révélée avoir un 

faible effet sur la dégradation des trois colorants. Le rendement d’élimination peut être amélioré par 

l’augmentation de l’intensité du flux photonique  ou par diminution de la concentration initiale de 

polluant. 

 

Le couplage H2O2/UV augmente considérablement la vitesse de dégradation des trois colorants, 

l’efficacité est renforcée par l’élévation de la dose de H2O2 jusqu’à une limite imposée par les 

réactions d’auto-inhibition. 

La méthode DT-DFT a permis de recalculer les spectres UV-Visible théoriques des trois colorants 

qui sont comparables à ceux obtenus expérimentalement. 

 

L’adsorption et la photocatalyse hétérogène sont influencées par différents facteurs (concentration 

initiale de substrat, type et masse du catalyseur, pH de la solution, ajout de peroxyde d’hydrogène, 

présence des sels inorganiques).Les résultats ont montré que les rendements de dégradation des trois 

colorants sont très élevés lors de l’utilisation de TiO2-P25, où une dégradation photocatalytique 

complète de 10 mg L
-1

 de GV, FB et FA a été obtenue en 25, 30 et 50 minutes en présence de 1g L
-1

 

de TiO2Degussa P25 à pH libre. La cinétique de premier ordre décrivait la réaction photocatalytique 

des trois substrats et le modèle de Langmuir-Hinshelwood a décrit correctement le processus de 

photocatalyse des substrats testés. 

 

La comparaison entre divers types de catalyseurs (Degussa P25, Millenium PC500, PC105, PC100, 

et PC50) a donné des résultats variés mais le Degussa P25 était le photocatalyseur le plus efficace 

d'où il a été choisi dans cette étude. La concentration optimale du catalyseur était de 1 g L
-1

 de TiO2 

avec une concentration initiale de 10 mg L
-1

 de colorant.  

 

Finalement, la dégradation sonochimique de GV par sonolyse à 516 kHz montre que ce procédé est 

efficace pour la dégradation de ce colorant .Cependant, ce processus peut êtreaffecté par 

plusieursparamètres incluant, la puissance électrique appliquée, la concentration initiale de substrat, 

le pH de la solution, l’ajout de H2O2 et S2O8
2-

 et la présence de certains ions inorganiques. 

 

 

Mots clés : Colorant, adsorption, Photolyse, Procédés d’Oxydations Avancée, H2O2, UV, TiO2, 

Photocatalyse, sonolyse. 

 

 

 



Summary 

 

This study focused on the elimination of three dyes by several advanced sonochemical and 

photochemical oxidation processes in a homogeneous and heterogeneous medium as well as by 

direct photolysis at 254 and 365 nm. In most of the cases studied, a pseudo-first order kinetic law 

applies correctly to a large part of the reactions. 

The results obtained in this study indicated that photolysis (UV only) was found to have little effect 

on the degradation of the three dyes. The removal efficiency can be improved by increasing the 

intensity of the photonic flux or by decreasing the initial concentration of pollutant. 

 

The coupling of H2O2/UV increases considerably the degradation rate of the three dyes, the 

efficiency is enhanced by raising the dose of H2O2 up to a limit imposed by the self-inhibition 

reactions. 

The DT-DFT method allowed recalculating the theoretical UV-Visible spectra of the three dyes 

which are comparable to that obtained experimentally. 

 

Adsorption and heterogeneous Photocatalysis were influenced by various factors (initial substrate 

concentration, catalyst type and loading, pH of the solution, addition of hydrogen peroxide, and the 

presence of inorganic salts). The results showed that the degradation yield of the three dyes is very 

high when using TiO2-P25, where a complete photocatalytic degradation of 10 mg L
-1

 of GV, BF 

and AF was obtained in 25, 30 and 50 minutes in the presence of 1 g L
-1

 of TiO2 Degussa P25 at 

natural pH. First-order kinetics described the photocatalytic reaction of the three substrates andthe 

Langmuir-Hinshelwood model correctly described the photocatalysis processes of the substrates 

tested. 

 

The comparison between various types of catalysts (Degussa P25, Millenium PC500, PC105, 

PC100, and PC50) gave varied results but Degussa P25 was the most efficient photocatalyst from 

which it was chosen for this study. The optimum catalyst concentration was 1 g L
-1

 of TiO2 with an 

initial concentration of 10 mg L
-1

 of dye. 

 

Finally, the sonochemical degradation of GV by sonolysis at 516 kHz shows that this method is 

effective for the degradation of this dye. However, this process can be affected by several 

parameters including, applied electrical power, initial substrate concentration, pHof the solution, the 

addition of H2O2 and S2O8
2-

 and the presence of someinorganic ions. 

 

 

Key words: dye, adsorption, photolysis, advanced oxidation processes, H2O2, UV, TiO2, 

photocatalysis, sonolysis. 

 

 

 

 



 :يهخص

 

 كً صٕحٍت ٔضٕئٍت انًخوذيت انكًٍٍائٍت الأكغذة ػًهٍاث يٍ انؼذٌذ بٕاعطت أصباؽ رلارت يٍ انخخهص ػهى انذساعت ْزِ سكضث

 حًج انخً انغالاث يؼظى كً. َإَيخش 365 ٔ 254 كً انًباشش انضٕئً انخغهم إنى بالإضاكت يخضاَظ ؿٍش ٔ يخضاَظ ٔعظ

 .انخلاػلاث يٍ كبٍش صضء ػهى صغٍظ بشكم الأٔنى انذسصت يٍ انغشكٍت هإٌَ ٌُطبن دساعخٓا،

 ضؼٍق حأرٍش نّ (كوظ انبُلغضٍت كٕم الأشؼت أي )انضٕئً انخغهم أٌ إنى انذساعت ْزِ كً ػهٍٓا انغصٕل حى انخً انُخائش أشاسث

 الأٔنً انخشكٍض حوهٍم طشٌن ػٍ أٔ اثانلٕحٌٕ حذكن كزاكت صٌادة طشٌن ػٍ الإصانت يشدٔد صٌادة ًٌكٍ. انزلارت الأصباؽ ْذو ػهى

 .نهًهٕراث

 

 عذ إنى H2O2 حشكٍض سكغ طشٌن ػٍ نًشدٔدا حغغٍٍ ٌخى ٔانزلارت الأصباؽ حغهم يؼذل يٍ كبٍش بشكم ٌضٌذ H2O2/UV اهخشاٌ إٌ

 .يانزاث حزبٍظال حلاػلاث حلشضّ

 .حضشٌبٍااً  ػهٍٓا انغصٕل حى انخً نلأطٍاف يًارهتد ٔكاَج انزلا نلأصباؽ انُظشٌت الأطٍاف عغاب بإػادةDT-DFT طشٌوت عًغج

 

 دسصت ٔ ثِٔكخم انًغلض َٕع الأٔنٍت، يادةلل يانخشكٍض الابخذائ )يخخهلت بؼٕايم طؿٍش انًخضاٌ انضٕئً انخغلٍض ٔ الايخضاص حأرشي

 نلأصباؽ انخغهم َاحش أٌ انُخائش أٔضغج(. انؼضٌٕت ؿٍش الأيلاط ٔصٕد ٔ انٍٓذسٔصٍٍ د بٍشٔ كغً إنى إضاكت انًغهٕل، عًٕضت

 حى عٍذGV ، FB  ٔ FAيٍ نخش/يهؾ  10  انضٕئً صيعقثنم كايم حغهم عٍذ كاٌ،TiO2-P25 اعخخذاو ػُذ صذااً  يشحلغ انزلارت

 ٔصلج. انغشة انغًٕضت دسصت ٔكً TiO2Degussa P25يٍ نخش/ؿشاو 1 ٔصٕد كً دهٍوت 50 ٔ 30 ، 25 كً ػهٍّ انغصٕل

 بشكم  Langmuir- Hinshelwood  ًَٕرس ٔصق  كًاانزلارت، كباثسونم انضٕئً انخغلٍض حلاػم الأٔنى انذسصت يٍ عشكٍت

 .اخخباسْا حى انخً كباثسونم انضٕئً انخغلٍض ػًهٍاث صغٍظ

. 

( Degussa P25  ، PC500 ،PC105 ،PC100 ،PC50Milleniumيزم )انًغلضاث يٍ يخخهلت إَٔاع بٍٍ انًواسَت أػطج

 نخش/ؿشاو 1 الأيزم انًغلض حشكٍض كاٌ. انذساعت نٓزِ اخخٍاسِ حى  عٍذضٕئٍاًا كؼانٍت الأكزش كاDegussa P25ٌ  ٔنكٍ يخلأحت َخائش

TiO2نخش/يهؾ 10 صبـتال يٍ أٔنً حشكٍض يغ. 

 

ا،كإٌ  ْزِ نخذْٕس كؼانت انطشٌوت ْزِ أٌ ٌظُٓش صكٍهٕ ْشث 516 ػُذ صٕحًال حغهٍمال طشٌن ػGVٍل انكًٍٍائً كككانج ٔأخٍشاً

 دسصت ،نهًادة يانخشكٍض الابخذائ انًطبوت، انكٓشبائٍت انطاهت رنك كً بًا يخؼذدة ػٕايمب انؼًهٍت ْزِ حخأرش أٌ ًٌكٍ رنك ٔيغ انصبـت،

H2O2 ٔ S2O8 إضاكت، ،انًغهٕل عًٕضت
2-

 .ؿٍشانؼضٌٕت الإٌَٔاث بؼض ٔصٕد ٔ 

 

 ، ضٕئً حغلٍض ، TiO2، انبُلغضٍت كٕم الأشؼت، H2O2، يخطٕسة أكغذة ،ػًهٍاث ضٕئً صبؾ،ايخضاص،حغهم:  المفتاحية الكلمات

 .صٕحً حغهم
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