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Introduction générale

Tout le monde s accorde aujourd hui a dire que notre planéte tourne mal. Elle sera
confrontée & une hausse drastique des besoins en eau dans un proche avenir. Ceci
commence d' ailleurs d§a a se faire sentir dans certaines régions du globe. Si on en arrive
la aujourd hui, ' est a cause de notre comportement irresponsable vis-a-vis de cette nature
gue nous n'avons pas respectée a sa juste valeur. En effet, avec le progres
technologique conjugué a un accroissement démographique, la demande en eau n'a
fait gu’augmenter. Si le volume d'eau qui couvre lasurface de laterre est resté constant via
son cycle naturel évaporation/condensation, la quaité de la partie disponible et
potentiellement utilisable par I’homme (0,1%) n'a cesse de se dégrader et parfois
d’'une maniére irréversible. Le temps ou la nature s auto-épure est révolu. Cette capacité
génératrice est dépassée a cause de nos rejets toxiques liquides, solides ou gazeux, de plus

en plus importants.

Depuis toujours, le traitement des eaux usees sest fait de maniere biologique. Se basant
sur l'autoépuration naturelle des eaux, I'homme a aors construit des systémes de traitement
biologique de plus en plus perfectionnés. Cependant, |es stations de traitement biologiques
ne peuvent pas traiter les substances difficilement biodégradables ou toxiques.

Actuelement, di au faible éventail de technologies de traitement in situ disponibles pour le
traitement d'effluents contenant entre 1 et 10 g/L de demande chimique en oxygéene (DCO),
une grande quantité dindustries ne peuvent traiter les eaux usées correctement. Des
solutions simples et peu colteuses sont alors fortement exigées pour que ces derniéres

puissent remplir les conditions exigées.

Durant la derniéere décennie, beaucoup de recherches ont porté sur une nouvelle classe de
techniques d'oxydation: les procédés d'oxydation avancée (POA). Ces technologies ont
dga montré leur potentiel dans le traitement de polluants organiques toxiques et
"biologiquement récalcitrants’. Ces procédés reposent sur laformation in situ des radicaux
hydroxyles OH® qui possedent un pouvoir oxydant supérieur a celui des oxydants
traditionnels tels que H,O,, Cl,, ClO; ou Os. Ces radicaux sont capables de minéraliser
partiellement ou en totalité la plupart des composés organiques et organométalliques. Les
POA incluent des procédés d’ oxydation chimiques en phase homogeéne : H,O./Fe(ll)
(réactif de Fenton), Os/OH" (ozonation), Os/H,O, (péroxonation), etc. des procédés
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photochimiques : UV seul, H,O,/UV (photolyse de H,0,), Oz/UV ; HO./Fe(lll)
(photocatal yse homogéne ou photo-Fenton), TiO,/UV (photocatal yse hétérogéne), etc. des
procédés éectrochimiques directs et indirects (oxydation anodique, éectro-Fenton), des
procédés éectriques (sonolyse, faisceau d éectron, etc.) et des procédés de décharge

électrique (décharge couronne, plasmad'air humide).

L’ objectif de cette étude est de montrer I'intérét des procédés d oxydation avancée sur la

dégradation d’un colorant azoique trés utilisé en textile : Orange Il (ORII).
Le manuscrit s articule en trois grandes parties:

La premiére partie de ce travail (chapitre 1) intitulée « étude bibliographique » a été
consacrée a la synthése de travaux antérieurs publiés dans la littérature. Ce chapitre est
compose de deux parties. La premiére partie concerne des géenéralités sur les colorants de
textile et leur impact environnemental. En plus nous avons présenté une synthéese
bibliographique concernant les méthodes conventionnelles de traitement des eaux usees
contaminées par les colorants de textile. Dans la seconde partie ils ont été exposés les
procédés d oxydation avancée (POA) caractérisés par la production des radicaux
hydroxyles (OH®).

Dans la deuxieme partie (chapitre 1) ils ont été décrites brievement le matéridl utilisé et les
méthodes expérimental es.

La derniere partie (chapitre I11) a été consacrée a la présentation des résultats obtenus et a

leurs discussions.

Finalement, e manuscrit est achevé par une conclusion générale et des perspectives.
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Partie A : Les colorants

|.1 Historique Des Colorants

Depuis le début de |I’humanité, les colorants ont été appliqués dans pratiquement
toutes les sphéres de notre vie quotidienne pour la peinture et |a teinture du papier, de la
peall et des vétements, etc. Jusqu’a lamoitié du 19°™ siécle, les colorants appliqués étaient
d’origine naturelle. Des pigments inorganiques tels que I’ oxyde de manganese, I’ hématite
et I’ancre étaient utilisés. Par ailleurs, des colorants naturels organiques ont été appliqués,
surtout dans I’industrie de textile. Ces colorants sont tous des composes aromatiques qui

proviennent essentiellement des plantes, tel que I’ alizarine et I'indigo.

L’industrie des colorants synthétiques est née en 1856 quand le chimiste anglais W. H.
Perkin, dans une tentative de synthese de la quinine artificielle pour soigner la malaria, a
obtenu la premiére matiere colorante synthétique qu’il appela "mauve” (aniline, colorant
basique). [1] Perkin a breveté son invention et a installé une chaine de production, qui
serait bientét suivie par d'autres. De nouveaux colorants synthétigues commencent a
parditre sur le marché. Ce processus a été stimulé par la découverte de la structure
moléculaire du benzéne en 1865 par Kékulé. En conséquence, au début du 20°™ siécle,

les colorants synthétiques ont presque completement supplantés les colorants naturels[2].

On dénombre environ 8000 colorants synthétiqgues chimiquement différents,
répertoriés dans le Colour Index [3] sous 40000 dénominations commerciales. Chaque
colorant y est classé sous un nom de code indiquant sa classe, sa nuance ainsi gqu’un

numeéro d ordre (par exemple : Cl Acide Orange 7).
|.2 Généralités sur les colorants

Un colorant est défini comme étant un produit capable de teindre une substance d'une
maniére durable. |l possede des groupements qui lui conférent la couleur ; appelés

chromophores et des groupements qui permettent sa fixation: auxochromes.

Les matiéres colorantes se caractérisent par leur capacité a absorber les rayonnements
lumineux dans le spectre visible (de 380 a 750 nm). La transformation de la lumiere
blanche en lumiere colorée par réflexion sur un corps, ou par transmission ou diffusion,
résulte de l|'absorption sélective d'énergie par certains groupes d'atomes appelés
chromophores. La molécule colorante est un chromogene. Plus le groupement
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chromophore donne facilement un éectron, plus la couleur est intense. Le tableau 1.1
donne les groupements chromophores classés par intensité croissante. D'autres groupes
d'atomes du chromogéne peuvent intensifier ou changer la couleur due au chromophore, ils
sont appel és les groupements auxochromes. Les chromophores sont des systemes a liaisons
7 conjuguées ou des complexes de métaux de transition. Les colorants différent les uns des
autres par des combinaisons dorbitales moléculaires. La coloration correspond aux
transitions possibles aprés absorption du rayonnement lumineux entre ces niveaux

d'énergie propres a chague molécule [4].

Tableau 1.1: Principaux groupements chromophores et auxochromes, classés par

intensité croissante.

Groupements chromophores Groupements auxochromes

Azo (-N=N-) Amino (-NHy)

Nitroso (-NO ou-N-OH)

Méthylamino (-NHCH3)

Carbonyle (=C=0)

Diméthylamino (-N(CHx),)

Vinyle (-C=C-)

Hydroxy (-HO)

Nitro (-NO2 ou=NGC-OH)

Alkoxy (-OR)

Sulphure (>C=9)

Croupes donneurs d’ é ectrons

Un colorant doit posséder, outre sa couleur propre, la propriété de teindre. Cette
propriété résultant d’ une affinité particuliere entre le colorant et la fibre, est al'origine des
principales difficultés rencontrées lors des traitements. En effet, selon le type d application
et d'utilisation, les colorants synthétiques doivent répondre a un certain nombre de critéres
afin de prolonger la durée de vie des produits textiles sur lesquels ils sont appliqués
résistance a |’abrasion, stabilité photolytique des couleurs, résistance a |’ oxydation
chimique (notamment les détergents) et aux attagues microbiennes. L'affinité du colorant
pour la fibre est particuliérement dével oppée pour les colorants qui possedent un caractere
acide ou basique accentué. Ces caractéristiques propres aux colorants organiques
accroissent leur persistance dans I’environnement et les rendent peu disposés a la
biodégradation [5].
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| .3 Classification des colorants

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

d’ application aux différents substrats (textiles, papier, cuir, matiéres plastiques, €tc.).
|.3.1 Classification chimique

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

groupement chromophore.
1.3.1.1 Les colorants azoiques

Les colorants azoiques sont caractérisés par la présence au
sein de la molécule d'un groupement azoique (-N=N-) reliant @—N:N@
deux noyaux benzéniques. Cette catégorie de colorant est
actuellement la plus répandue sur le plan de I’ application, puisqu’ils représentent plus de
50% de la production mondiale de matieres colorantes [6,7]. Les colorants azoiques se
répartissent en plusieurs catégories. les colorants basiques, acides, directs et réactifs
solubles dans I'eau, et les azoiques dispersés et a mordant non-ioniques insolubles dans
I"eau. 1l est estimé que 10-15 % des quantités initiales sont perdues durant les procédures
de teinture et sont évacués sans traitement préalable dans les effluents [7]. Or ces
COMposEs organiques cancérigenes sont réfractaires aux procédés de traitements
habituellement mis en ceuvre et sont trés résistants a la biodégradation [5].

1.3.1.2 Les colorants triphénylméthanes

Les triphénylméthanes sont des dérivés du méthane pour
lesquels les atomes d'hydrogene sont remplacés par des
groupes phényles substitués dont au moins un est porteur |
d'un atome d’ oxygene ou d’ azote en para vis-a-vis du carbone C
méthanique. Les colorants triphénylméthanes et leurs dérivés @r @
hétérocycliques constituent la plus ancienne classe de
colorants synthétiques. Actuellement bien moins importants que les colorants azoiques et
anthraguinoniques, ils ont conserveé une certaine valeur commerciale, car ils permettent de
couvrir la totalité de la gamme de nuances. Les triphénylméthanes sont utilisés

intensivement dans les industries papetiéres et textiles pour teindre le nylon, la laine, la

soie et le coton. Leur utilisation ne se limite pas al’industrie. On les retrouve également
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dans le domaine médical comme marqueur biologique et comme agent antifongique chez

les poissons et lavolaille.
1.3.1.3 Lescolorantsindigoides
Les colorants indigoides tirent leur appellation de

O
I'indigo dont ils dérivent. Ainsi, les homologues Y
sdléniés, soufrés et oxygénés du bleu indigo O — N ‘
provoquent d’importants effets hypsochromes avec des e H

coloris pouvant aler de I’orange au turquoise. Les
colorants indigoides sont utilises comme colorant en textile, comme additifs en produits

pharmaceutiques, la confiserie, ainsi que dans des diagnostiques médicales [8—10].
|.3.1.4 Les colorants xanthenes

Les colorants xanthenes sont des composeés qui constituent

les dérivés de la fluorescéine halogénée. Ils sont dotés d’'une o

rivieres souterraines est malgré tout bien établie. 1ls sont aussi utilisés comme colorant en

intense fluorescence. Leur propriété de marqueurs lors

d’ accident maritime ou de traceurs d écoulement pour des

alimentaire, cosmétique, textile et impression [11, 12].
1.3.1.5 Les colorants anthraquinoniques

Les colorants anthraguinoniques sont d’'un point de vue o

commercial, les plus importants apres les colorants azoiques.
Leur formule générale dérivée del'anthracene montre que le O‘O
chromophore est un noyau quinonique sur lequel peuvent

sattacher des groupes hydroxyles ou amino.
1.3.1.6 Les phtalocyanines

Les phtalocyanines ont une structure complexe

|

3
X
P 2 . NR X
possédant un atome métalique central. Les colorants de I

-

ce groupe sont obtenus par réaction du dicyanobenzéne [
. . X N==
en présence d' un halogénure métalique (Cu, Ni, Co, Pt,

etc.).
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|.3.1.7 Les colorants nitrés et nitrosés

Les colorants nitrés et nitrosés forment une classe de colorants

OH

trés limitée en nombre et relativement ancienne. Ils sont

actuellement encore utilisés, du fait de leur prix tres modéré lié ala NO,
simplicité de leur structure moléculaire caractérisée par la présence
d’un groupe nitro (-NO,) en position ortho d' un groupement électro

donneur (hydroxyle ou groupes aminés).
|.3.2 Classification tinctoriale

S la classification chimique présente un intérét pour le fabricant de matieres
colorantes, le teinturier préféere 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, hydrogéne, de Van der Waals ou covaente. On

distingue différentes catégories tinctoriales définies cette fois par les auxochromes.
1.3.2.1 Les colorants acides ou anioniques

Solubles dans |’ eau gréce a leurs groupements sulfonates ou carboxylates, ils sont ainsi
dénommés parce qu’ils permettent de teindre les fibres animales (laine et soi€) et quelques
fibres acryliques modifiées (nylon, polyamide) en bain légérement acide. L’affinité
colorant-fibre est e résultat de liaisons ioniques entre la partie acide sulfonique du colorant

et les groupements amino des fibres textiles.
1.3.2.2 Les colorants basiques ou cationiques

Les colorants basiques ou cationiques sont des sels d’amines organiques, ce qui leur
confere une bonne solubilité dans I’ eau. Les liaisons se font entre les sites cationiques des
colorants et les sites anioniques des fibres. En phase de disparaitre dans la teinture de |la
laine et de la soie, ces colorants ont bénéficié d’ un regain d'intérét avec |’ apparition des

fibres acryliques, sur lesquellesils permettent des nuances tres vives et résistantes.
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1.3.2.3 Les colorants dével oppés ou azoiques insolubles

Les colorants développés ou azoiques sel diazonium aryl

insolubles sont formés directement sur la fibre.

0 ANEN NHp
) S, . O H2S0,
Au cours d’ une premiere étape, le support textile phénol + @ Cr -— @

NaNO3
est imprégné dune solution de naphtol NO, NOz

(copulant). Les précurseurs de la molécule \

suffisamment petits pour diffuser dans les pores N=N_©_N02
O

et les fibres sont ensuite traités avec une solution

Para red formé
dans la fibre

de se de diazonium qui, par réaction de
copulation entraine le développement immeédiat

du colorant azoique.

|.3.2.4 Les colorants de cuve

Leucoindigo
(soluble)

NaO" N Les colorants de cuve sont insolubles et doivent

0 N _N étre transformes en leucodériveés par réduction alcaline.
H a

l La teinture se termine par la réoxydation in situ du

colorant sous sa forme insoluble initiale. Réputés pour

indigo
insocluble
H ( )

o leur bonne résistance aux agents de dégradation, les

N
colorants de cuve sont encore utilisés, a I'image de

H O

I"indigo pour lateinture des articles jean ou denim.
1.3.2.5 Les colorants dispersés

Les colorants dispersés sont trés peu solubles dans I’ eau et sont appliqués sous forme
d’une fine poudre dispersée dans le bain de teinture. Ils sont en mesure, lors d’ une teinture

a haute température, de diffuser dans les fibres synthétiques puisde s'y fixer.
1.3.2.6 Les colorants réactifs

Les colorants réactifs contiennent des groupes chromophores issus essentiellement des
familles azoiques, anthraquinonique et phtalocyanine. Leur appellation est liée a la
présence d’ une fonction chimique réactive, de type triazinique ou vinylsulfone assurant la
formation d’ une liaison covalente forte avec les fibres. Solubles dans I eau, ils entrent dans
lateinture du coton et éventuellement dans celle de lalaine et des polyamides.
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|.3.2.7 Les colorants directs

Les colorants directs contiennent ou

NO, NO,
sont capables de former des charges
ositives ou négatives €l ectrostatiquement
P o eg _ q 05N NO, O5N NO,
attirées par les charges des fibres. lls se _ -
distinguent par leur affinité pour les fibres H&_( NH sel

2

cellulosiques sans application de mordant, wrnannl -
liée &la structure plane de leur molécule. fibre de laine ou soie

[.3.2.8 Les colorants & mordants
@] Alizarin

Les colorants a mordants contiennent
(complexe insoluble)

généralement un  ligand  fonctionnel

o. 0 capable de réagir fortement avec un sel

OHp=Cr, "0z Mordant d' aluminium, de chrome, de cobalt, de cuivre,
OH OH

(. de nickel ou de fer pour donner différents

complexes colorés avec le textile.
1.4 TOXICITE DES COLORANTS SYNTHETIQUES
|.4.1 Toxicité des colorants azoiques

Une étude effectuée sur e recoupement des DL50 avec les classifications chimiques et
tinctoriales des colorants, démontre que les colorants synthétiques organiques les plus
toxiques sont les colorants diazo et cationiques [2]. Or le caractere électro-attracteur des
groupes azo genere des déficiences éectroniques, ce qui rend les azoiques peu disposes au

catabolisme oxydatif dans des conditions environnemental es aérobies [6].

La toxicité des azoiques par exposition aux colorants et a leurs métabolites n’est pas
un fait nouveau. Dés 1895, I’augmentation du nombre de cancers de la vessie observés
chez des ouvriers de I’industrie textile, est reliée aleur exposition prolongée aux colorants
azoiques [13]. Depuis, les travaux effectués sur ces colorants ont démontré que ces
composés chimiques présentaient des effets cancérigéenes pour |I’homme et I’animal
[6, 14—17].

L’ azobenzene est reconnu pour étre un compose genotoxique au méme titre que

I’amarante, la tartrazine et la rouge cochenille figurent parmi les colorants azoiques les

9
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plus dangereux pour I’homme [18] et ils ont été retirés des listes de colorants alimentaires

dans la plupart des pays.

Les effets cancérigénes des composés azoiques s expriment par leurs dérivés amines
[14]. La liaison azo est la portion la plus labile de ces molécules et peut facilement se
rompre sous |'action enzymatique (enzyme azo-réductase P450 [2]) des organismes
mammiféeres incluant I’homme, pour se transformer en composé amino cancerigene
[14—18].

La toxicité des azoiques est accrue par la présence de substituant sur le noyau
aromatique notamment des groupes nitro (-NO,) et halogenes (particulierement Cl). Selon
I"EPA [18], I’ estimation des risques de cancer impose de fixer une concentration limite de

3,1 pg/L en colorant azoique dans |’ eau potable.
|.4.2 Toxicité des triphénylméthanes

Les composés de lafamille des triphénylméthanes sont des composés reconnus comme
étant genotoxique pour les cellules bactériennes et mammiferes [15—19]. Fernandes et al.
[20], Rao [21] et Culp et al. [22] ont établi que la verte malachite, colorant couramment
utilisé en industrie et comme antifongique, est un composé fortement toxique pour les

mammiféeres.

La nature cancérigene des triphénylméthanes se manifeste principalement par leurs
métabolites leuco dont les dérivés N-déméthylé sont obtenus par voie bactérienne [23] ou
levure [24,25]. Ces composés peuvent subir une activation métabolique semblable a celle
observée avec les amines aromatiques, avant de réagir directement sur I’ADN [19]. Dansle
cas du vert malachite, ¢’ est suite al’ exposition a son métabolite, le leuco-(vert malachite),
gue le nombre de cancer chez les rats et les souris augmente [22]. Son homologue, le
cristal violet, est dégradé par digestion bactérienne en une cétone de Michler et
p-diméthylaminophenol [26]. Or ces composés sont facilement convertis par
biodégradation en amines cancérigenes et mutagenes [27]. Par conségquent e traitement par
voie biologique de tels composés est susceptible de rendre la solution plus toxique que

celle de départ.

10
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|.4.3 Toxicité des colorants I ndigoides

Les colorants indigoides sont considérés tres toxiques, leur contact peut causer des
irritations de peau et d'eeil, lls peuvent également causer des dommages permanents a la
cornée et sa conjonctive. La consommation de ses colorants peut étre fatals, car ils sont
cancérogenes et peuvent produire et/ou développer une toxicité neuronale aiguée [28]. On
a égaement établi que ces colorants menent a des tumeurs a |'emplacement de leur
application [29]. L’indigo carmine, en injection intraveineuse pour le diagnostique du
systéme urinaire, peut causer des hypertensions graves, effets cardiovasculaires et
respiratoires pour les patients [30-32]. Il peut également causer des irritations
gastro-intestinales avec la nausée, vomissement et diarrhée [33,34]. Des essais de toxicité
du colorant ont indiqué une toxicité along terme chez les souris [35] et une toxicité a court
terme chez le porc [36].

| .4.4 Toxicité des colorants xanthénes

Les colorants xanthenes ont été démontrés pour étre toxique a un large spectre
d'insectes [37-42]. Ces études ont été étendues aux nématodes gastro-intestinaux bovins
par Hawkins [43] et Hawkins et al. [44,45] quand ils ont démontré que I'érythrosine B, un
colorant xanthene décrit chimiquement comme tetraiodofluorescéine, était phototoxique
pour la troisieme étage des larves (L3) de ces parasites. Le plus récemment, les colorants
xanthenes ont été montrés pour rehausser I'activité antivirale de quelques composés

spécifiques [46].

Le mécanisme fondamental par lequel les colorants xanthenes ont un effet toxique sur
les organismes vivants est la réaction de photo oxydation légére dépendante [47],
précédemment connu sous le nom d'action photodynamique [48,49]. Dans ce mécanisme,
une dose de sensibilisation |égére du colorant xanthene est exposée a un montant suffisant

de lumiére d'une longueur d'onde appropriée pour obtenir une réaction phototoxique.

11
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I.5NECESSITE DE TRAITERLESEFFLUENTSTEXTILES

1.5.1 Pourquoi lesrejets textiles sont-ils dangereux?

1.5.1.1 Les dangers évidents

>

1512

>

Eutrophisation: Sous I’action des microorganismes, les colorants libérent des
nitrates et des phosphates dans le milieu naturel. Ces ions minéraux introduits en
guantité trop importante peuvent devenir toxiques pour la vie piscicole et atérer la
production d’eau potable. Leur consommation par les plantes aguatiques accélére
leur prolifération anarchique et conduit a I’appauvrissement en oxygene par
inhibition de la photosyntheése dans les strates les plus profondes des cours d’ eau

et des eaux stagnantes.

Sous-oxygénation: Lorsque des charges importantes de matiere organique sont
apportées au milieu via des regjets ponctuels, les processus naturels de régulation ne
peuvent plus compenser la consommation bactérienne d’ oxygéne. Manahan [50]
estime que la dégradation de 7 a 8 mg de matiére organique par des

micro-organismes suffit pour consommer I’ oxygene contenu dans un litre d’ eau.

Couleur, turbidité, odeur: L’accumulation des matiéres organiques dans les cours
d’eau induit I'apparition de mauvais golts, prolifération bactérienne, odeurs
pestilentielles et colorations anormales. Willmott et al. [51] ont évalué qu une
coloration pouvait étre percue par I’ ceil humain & partir de 5x10°° g/L. En dehors de
I"aspect inesthétique, les agents colorants ont la capacité d'interférer avec la
transmission de la lumiére dans |’ eau, bloquant ainsi |a photosynthése des plantes

aquatiques.
Lesdangersalong terme

La persistance: Les colorants organiques synthétiques sont des composes
impossibles a épurer par dégradations biologiques naturelles [3]. Cette persistance
est en étroite relation avec leur réactivité chimique:

= Les composés insaturés sont moins persistants que les saturés.

= Lesacanes sont moins persistants que les aromatiques.

= Lapersistance des aromatiques augmente avec le nombre de substituant.

12
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= Les substituants halogénes augmentent plus la persistance des colorants que les
groupements alkyles.
Bio-accumulation: Si un organisme ne dispose pas de mécanismes spécifigques, soit
pour empécher la résorption d’une substance, soit pour I’éiminer une fois qu'elle
est absorbée. Cette substance s'accumule. Les espéces qui se trouvent al’ extrémité
supérieure de la chaine alimentaire, y compris I’homme, se retrouvent exposées a
des teneurs en substances toxiques pouvant étre jusqu’ a mille fois plus éevées que
les concentrations initiales dans I'eau  (illustration du phénoméne de bio-

accumulation des pesticides (figure 1.1).

Insecticides

Fig.1.1: Conséguences de la bio-accumulation apres déversement de substances

toxiques (insecticides) dansun cours d'eau.

Cancer : Si la plupart des colorants ne sont pas toxiques directement, une portion
significative de leurs métabolites |’ est [52]. Leurs effets mutagenes, tératogene ou
cancérigene apparaissent apres dégradation de la molécule initiale en sous-produits
d’ oxydation : amine cancérigene pour les azoiques [16], leuco-dérivé pour les
triphénylméthanes [22].

Sous produits de chloration (SPC): Le chlore utilisé pour éiminer les
microorganismes pathogenes réagit avec la matiére organique pour former des
trihalométhanes (THM) [53] pouvant atteindre plusieurs centaines de mg/L. Les
SPC sont responsables de développement de cancer du foie, des poumons, des

reins et de la peau chez I’homme [54,55].
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Au cours des différentes étapes de teinture, des quantités plus ou moins importantes de

colorants sont perdues par manque d affinité avec les surfaces a teindre ou a colorer

(Tableau 1.2). Comme nous avons pu le voir auparavant,

toxiques et nécessitent une technique de dépollution adaptée.

ces rejets organiques sont

Tableau 1.2: Taux de fixation sur textile pour les différentes classes de colorants [56,57].

Classe de colorant Fixation (%) Fibre utilisé

Acide 80-93 Laine, nylon
Azoique 90-95 Cellulose
Basique 97-98 Acrylique
Decuve 80-95 Cellulose
Direct 70-95 Cellulose

Dispersé 80-92 Synthétique
Réactif 50-80 Cellulose
Soufré 60-70 Cellulose

Le traitement des regjets textiles, compte tenu de leur hétérogénéité de composition,

conduira toujours a la conception d’une chaine de traitement assurant I’ éimination des

différents polluants par étapes successives. La premiere étape consiste a éliminer la

pollution insoluble par

I'intermédiaire de prétraitements (dégrillage, dessablage,

déshuilage..) et/ou de traitements physiques ou physico-chimiques assurant une séparation

solide/liquide. Les techniques de dépollution intervenant le plus couramment en deuxieme

étape dans les industries textiles d’ apres Barclay et Buckley [58] et kurbus et al. [59] se

divisent en troistypes :

v" Physique:

= Osmoseinverse, filtration.

= |ncinération.

v' Chimique:

Adsorption (sur charbon actif).

M éthodes de précipitation (coagulation, floculation, sedimentation).

= Oxydation (oxygene, ozone, oxydants tels que NaOCl, H,0,).

14
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= Réduction (Na;S;0,).
=  Méhode complexométrique.
= Résine échangeuse d’ions.
v Biologique:
= Traitement aérobie.

= Traitement anaérobie.

Seuls les procédeés les plus couramment rencontrés seront abordés succinctement dans
les paragraphes suivants, en prenant soin d’évoquer a la fois leurs intéréts et leurs

dysfonctionnements vis-a-vis du traitement des colorants.
|.6.1 Méthodes physiques
1.6.1.1 Adsorption sur charbon actif et autres matériaux

L’adsorption est un procédé d'éimination des polluants organiques ou minéraux
présents dans des effluents aussi bien liquide que gazeux. Plusieurs model es théoriques ont
été élaborés pour décrire les mécanismes de ces phénoménes. Nous y reviendrons par la
suite. Par ce procédé, le polluant est transféré de la phase fluide vers la surface du solide.
Méme avec le charbon actif considéré comme |’ adsorbant le plus efficace, ce mode de
traitement reste tres limité pour I’éimination de tous les colorants. Seuls les cationiques,
colorant a mordant, disperses ou dits de cuve et réactifs sont éiminés par cette technique
[66].

[.6.1.2 Filtration sur membrane

Dans ce procédé, les polluants sont retenus par une membrane semi perméable dont le
diamétre des pores est inférieur a celui des molécules a éliminer. Cette technique est
largement utilisée dans le dessalement de I’ eau de mer. Selon la qualité de |’ eau désirée, on
distingue la microfiltration, I’ultrafiltration ou la nanofiltration ou encore I’osmose
inverse. 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 colloidaux tels que les colorants dispersés ou de cuve gréce a une
«membrane écran» [67-69]. L’ ultrafiltration ne s applique qu’alaréduction de DCO et des
solides en suspension [70], et ne se montre réellement efficace gu’en combinaison avec la

coagul ation/floculation.
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Actuellement, des recherches sont menées dont le but de mettre en ccuvre des
membranes nouvelles a prix abordable. En effet, ces procédés restent tres limités dans leurs
applications car ils nécessitent des investissements importants [69] a cause en grande partie

du prix des matériaux utilises.
|.6.2 Méthode physico-chimique: coagulation — floculation

Sous le terme de coagulation—floculation, on entend tous les processus
physico-chimiques par lesgquels des particules colloidales ou des solides en fine suspension
sont transformés par des floculants chimiques en espéces plus visibles et séparables (les
flocs). Les flocs formés sont ensuite séparés par décantation et filtration puis évacués. Les
coagulants inorganiques tels que I'alun donnent les résultats les plus satisfaisants pour la
décoloration des effluents textiles contenant des colorants disperseés, de cuve et soufrés,
mais sont totalement inefficaces pour les colorants réactifs, azoiques, acides et basiques
[58-71]. Par ailleurs, la coagulation—floculation ne peut étre utilisée pour les colorants
fortement solubles dans I'eau. D’importantes quantités de boue sont formées avec ce
procédé: leur régénération ou réutilisation reste la seule issue mais demande des

investi ssements supplémentaires.
|.6.3 Méthodes chimiques
L es techniques d’ oxydation chimiques sont généralement appliquées pour :

e Letraitement des organiques dangereux présents en faibles concentrations.

e En prétraitement avant les procédés biologiques pour diminuer la charge polluante.

e Le traitement d eaux usées chargées de constituants résistants aux méthodes de
biodégradation.

e En post-traitement pour réduire latoxicité aguatique [72].

Les deux réactifs les plus souvent cités pour ce type de traitement sont H,O, et le Chlore.
Le peroxyde d hydrogene est un oxydant fort et son application pour le traitement des
polluants organiques et inorganiques est bien établie [73]. Mais |’ oxydation seule par H,0;
n'est pas suffisamment efficace pour de fortes concentrations en colorant. Hamada et al.
[74] ont proposé de traiter les colorants azoiques par hypochlorure de sodium. Cependant,
s la molécule initiale est détruite, les halogenes sont susceptibles de former des
trihalométhanes comme sous-produits de dégradation lesquels sont cancérigenes pour
I’homme [53].
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|.6.4 Méthodes biologiques

La présence dans les eaux ou dans le sol, les polluants organiques sont toujours existée.
Leurs éliminations par des microorganismes constituent le moyen biologigue que la nature
a utilisé pour I'épuration des milieux naturels. Ces procédés biologiques se produisent
selon deux modes:. traitements en aérobie; ils sont effectués en présence de I’ oxygene et
traitement en anaérobie; dans ce cas les microorganismes dégradent |a matiere organique

en absence de I’ oxygene.
|.6.4.1 Traitement aérobie

Des réacteurs dits a lits bactériens sont utilisés pour cet effet. 1ls sont constitués d' une
unité de boue activée ou les polluants sont décomposés par des bactéries aérobies et autres
microorganismes. Aprés épuration, la boue est séparée des eaux usées par sédimentation
dans un décanteur, une partie est recyclée et le surplus est évacué aprés pressage ou
centrifugation. Ce procédé est resté longtemps un moyen pour dégrader un grand nombre
de polluants organiques Il s est avéré efficace pour une certaine catégorie de rejets textiles
[60]. Notons cependant que des colorants tels que les azoiques, les colorants acides et les
colorants réactifs se sont révélés persistants a ce mode de traitement [61,62]. La
décoloration observée dans ces cas est attribuée a |’ adsorption de ces polluants sur la boue

activée et non aleur dégradation.
|.6.4.2 Traitement anaérobie

En absence de I’ oxygéne, la digestion anaérobie des composés organiques conduit a la
formation du dioxyde de carbone, du méthane et de I'eau. Ce procédé présente une
efficacité importante dans le traitement des effluents trés chargés caractérisés par une DCO
relativement élevée. Ce procéde utilisé dans les stations d’ épuration des eaux permet de
produire des quantités importantes en méthane. Ce dernier est utilise comme source
d’ énergie notamment pour le chauffage ou pour I’ éclairage. Des études ont montré que la
réduction voire la disparition de la couleur n’ est pas accompagnée de la minéralisation des
colorants. La formation de composés intermeédiaires plus toxigues, notamment des amines
a été signalée dans la littérature [63,64]. Venceslau et al. [65] ont estimé la réduction de
coloration par les procédés biologiques a seulement 10-20 %. Cette constatation laisse &
présager d’ autres techniques qui permettraient d abaisser le degré de réfractabilité de la

charge polluante en association avec les méthodes biol ogiques.
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Apres un bref apercu des principes de fonctionnement et le type d'application des

procédés de dépollution des rejets textiles,

le tableau 1.3 présente leurs principaux

attraits et inconvénients pour le traitement des colorants organiques.

Tableau 1.3: Comparaison des technologies de dépollution des effluents textiles

en fonction des avantages et des inconvénients.

Technologie Exemples Avantages I nconvénients
-Formation de boues
. _ -Adjonction de produits chimiques
Equipement simple ) _
Alun, i ) _ necessaire
) Décol oration rel ativement _ )
Coagulation/ | Chaux, i -Fonctionnement onéreux
rapide .
Floculation | FeCl3, L -Coagulants non réutilisables
) Réduction significative de o o
Polyélectrolytes. 1aDCO -Réduction spécifique de la couleur
a
-Peu dinformations sur la réduction
de DBO et DCO
Utilisation simple et
rapide
Filtrati Osmoseinverse, | Pasd addition de produits | -Investissement important
iltration
Nanofilration, chimiques -Sélectif
sur
Microfiltration, | Faible consommation -Encrassement rapide des membranes
membranes L i . i , i _
Ultrafiltration. energetique -Pre et post traitements nécessaires
Réduction dela couleur
Grands volumes traités
-Investissement et colts de
Réduction efficace dela fonctionnement élevés
_ . | couleur -Lent et limité en volume
_ Carbone activé, o .
Adsor ption Sl Technologie smple -Régénération des adsorbants
ICe’ . A s - 7 - . -
Faible colt dutilisation onéreuse voire impossible
pour certains adsorbants | -Sélectif
-Formation de boue
Ozone Traitement de gros -Investissements et codts de
Oxydation volumes fonctionnement tres élevés
chimique -Efficacité limitée pour certains
Diminution nette de la colorants
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Réactif de coloration -Produits d'oxydation inconnus
Fenton Décoloration rapide et Colts élevé
efficace -Produits d'oxydation inconnus
Opération simple -Formation de sous produits de
chloration (trihalométhanes
Chloration Oxydant puissant cancérigenes)
Réduction Chlorure d'étain, | Décoloration efficace des | -Formation d'amines aromatiques
chimique hydrosul phite azoiques -Dégradation incompl ete
. -Spécifique a certains colorants
Approprié pour les ) _ _
_ -Décoloration variable
o colorants insolubles . o
Aérobie -Grandes quantités de boue générées
i -Besoins énergétiques importants
. Décolore laplupart des
Procédés
_ _ colorants par un _ ) o
Biologiques o . -Produits de dégradation inconnus
meécanisme de réduction _ _
T i -Beaucoup de produits toxiques
o Reéutilisation du méthane o
Anaérobie ) non degrades
produit comme source . ) _
o _ -Nécessite des grands réservoirs
d'énegie sur le site o
d'aération
1.8 Conclusion

Cette étude bibliographique montre que les colorants synthétiques organiques sont des
composes utilisés dans de nombreux secteurs industriels. On les retrouve ainsi dans le
domaine automobile, chimique, papeterie et plus particulierement le secteur textile, ou
toutes les gammes de nuance et de familles chimiques sont représentées. Les affinités entre
le textile et les colorants varient selon la structure chimique des colorants et le type de
fibres sur lesquelles ils sont appliqués. Il n'est pas rare de constater qu'au cours des
processus de teinture 15 a 20 % des colorants, et parfois jusqu’a 40% pour les colorants
soufrés et réactifs, est évacué avec les effluents qui sont la plupart du temps
directement rejetés vers les cours d' eau sans traitement préalable .Ces rejets colorés posent
un probleme esthétique mais également sanitaire car un grand nombre de ces colorants est
toxique. L’ aspect cancérigéne s exprime pour la plupart d’ entre eux, parleurs métabolites
résultant de la digestion enzymatique dans les parois intestinaes des mammiféeres.
Comme tous les composés organiques dangereux pour |’homme, les colorants

synthétiques réclament des traitements spécifiques. Mais les procédés classiques utilisés
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par les usines de traitements des eaux usees sont mal et parfois méme pas adaptés a la
dépollution de ces polluants biocides. Lamgjorité de ces procédés sont trop sélectifs sur les
catégories de colorants a traiter et ne font que déplacer la pollution plutét que la
supprimer. Cependant lorsqu'une approche semble prometteuse, les investissements ou

les colits de fonctionnement deviennent prohibitifs pour une application a grande échelle.

Une technique de traitement adaptée aux colorants doit avant tout dégrader les
mol écules jusgu'a compléte minéralisation afin d'éviter la formation de sous-produits
plus dangereux que lescomposésinitiaux et plus particulierement empécher laformation
de produits canceérigenes. Les procédeés présentés dans ce chapitre ne répondent pas a cette
attente car ils sont pour la plupart non destructifs. Mais un autre type de procédé : les
procédés d'oxydation avancée répondent a ces criteres grace a l'utilisation d oxydants
puissants capables de décolorer la solution par destruction des groupes chromophores
et réduire le taux de matiere organique non biodégradable. Ces procédés seront

abordés dans |a partie suivant.
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Partie B : Les Procedes D’ oxydation Avances (POA)

|. 1 Introduction

Les techniques d'oxydation avancée (POA) sont des procédés de traitement des
effluents aussi bien liquides que gazeux qui ont connu une évolution rapide au cours de ces
derniéres années. Elles appartiennent & la derniere génération de techniques mises au point
dans ce domaine. Elles permettent la minéralisation totale de polluants en CO,, H,0 et
acides minéraux correspondants. Si la charge polluante est trop éevée ou le débit trop
important, il est nécessaire de les associer avec d autres procédés capables de diminuer
cette charge. Ces techniques présentent |I'avantage de fonctionner dans des conditions
douces de pression et de température. Comme nous le verrons plus loin, pratiquement
toutes les molécules organiques aussi réfractaires qu’ elles soient, peuvent étre dégradées

jusqu’ aleur minéralisation compl éte.

L’ensemble des POA est basé sur la génération in situ des espéces radicalaires tres
oxydantes dotées d'un pouvoir oxydant fort. Les radicaux hydroxyles OH® sont les
espéces responsables de la minéralisation des polluants organiques Grace a leur potentiel
redox standard élevé de 2,8 eV (Tableau I-4). Contrairement a la molécule d’ oxygene
appel é oxydant mou, ces radicaux hydroxyles sont trés actifs et peu sélectifs. Ils sont donc

capables de réagir avec n’importe quel polluant.

Tableau 1.4 : Potentiel d’ oxydation pour différents oxydants dans |’ eau [66].

Oxydant Potentiel d’oxydation (V/ENH)
OH’ 2,8
W1003," 2,55
Os 2,07
H20; 1,77
HO; 1,70
MnO; 1,67
ClO; 1,50
Cl 1,36
Oz 1,23
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Les constantes de réaction des radicaux hydroxyles avec la plupart des composés
organiques connus sont comprises entre 10° et 10° mol.L™.s? [67] (tableau |- 5) alors que
la concentration en radicaux hydroxyles pour ces procédés est de I'ordre de 107 -

10 mol/L. Par conséquent, la constante du pseudo premier ordre (k') est comprise entre

10%et 15t

Polluant + OH®* — CO, + H,O

V =k [ OH*] [polluant] =k’ [polluant]

(1.2)
(1.2)

Tableau |.5: Constante de vitessede réaction de Oz et OH® avec différentes molécules

organiques en milieu aqueux. [68-69].

Composé K on- (Mol.L™1.SY kos (mol.L™1.S%h
Benzéne 7,5x 10 2
chlorobenzéne 4x10° 0,75
Trichloroéthyléne 4x 10° 17
Aromatiques 10° a10° 1a10°
Phénols 10° 210" 103
Acide oxalique 0,014 x 10° ND
Acide formique 1,3x 10° 5
Acide acétique 0,2 x 10° <3x10”

Pour une application a large échelle, le colt élevé des réactifs utilises est un facteur
l[imitant. La charge polluante de I’ effluent constitue aussi un handicap pour |’ utilisation de
ces techniques. Ainsi pour des concentrations en carbone organique supérieures a 10 g/L,
il devient peu intéressant d' utiliser des POA. On pourra alors privilégier I’ oxydation par

voie humide, voire pour une charge organique tres importante, I’incinération de I’ effluent.
Les POA peuvent étre regroupés en cing catégories :

(1) Lesprocédeés d oxydation homogene : Les radicaux sont genérés par la réaction de
Fenton, ozone a pH éevé ou Os/H,0,.
(2) La photolyse homogene UV : ces procédés emploient la photolyse UV de H,O, et/ou

O3 en solution homogene pour générer les radicaux OH".
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(3) La photocatalyse hétérogene : Une source lumineuse induit des réactions
photoél ectrochimiques a la surface du photocatal yseur semi-conducteur tel que TiOs.

(4) Laradiolyse : Des espéces OH*, H*, e;q sont produites par irradiation de forte énergie
(rayon-vy) des solutions atraiter.

(5) Les procédés éectrochimiques d'oxydation : les radicaux sont générés dans le milieu a
partir de réactifs formés par éectrochimie (Electro-Fenton) ou a partir du

solvant agueux (oxydation anodique de I'eau).

Dans ce qui suit, nous alons présenter le principe physico-chimique des POA
fréguemment citées dans la littérature. Il faut cependant noter que d autres nouveaux

procedés tels que la sonolyse [70] ou laradiolyse sont intégrés dans laliste des POA.
|.2 MECANISMES DE DEGRADATION

L'objectif des procédés d oxydation avancée est la minéralisation de la matiéere
organique, c'est-a-dire la conversion du composé cible par les radicaux hydroxyles en
dioxyde de carbone, eau et ions inorganiques (en fonction de la nature du composé).
En pratique une minéralisation compléte n'est pas demandée excepté pour des matériaux
extrémement dangereux comme le 2,3,7,8-tetrachlorodibenzo-p-dioxin .Dans la mgorité
descas, il est alafoisplusjustifié et plus efficace de réduire I'écotoxicité d'un effluent
en détruisant les structures moléculaires persistantes avant d’ achever la dépollution par
des traitements microbiologiques .Les radicaux hydroxyles de nature éectrophile sont des

réactifs non-sélectifs qui réagissent sur le substrat selon trois types de réaction :

= Abstraction d’atome d’ hydrogene: RH + OH®* — R* + H,0 (1.3
» Transfert électronique: RX + OH® — RX*t + OH~ (1.4)
= Addition électrophile: ArX + OH* — ArX(OH) (1.5

Les réactions d’ abstraction d’atome d hydrogene par OH* sont reconnues pour étre d’ un
ou deux ordres de magnitude inférieurs aux réactions d'addition et de transfert

électronique.
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|. 3 Génération des radicaux hydroxyles par les différents POA

La souplesse d'utilisation des POA est lié a la possibilité de produire OH® Par
différentes techniques. Les potentialités offertes par les POA peuvent étre combinées avec
les traitements biologiques en procédant a une dégradation oxydante des substances
toxiques réfractaires entrant ou sortant d'une éape biologique [71]. Un autre aspect
concernant les opportunités d applications des POA : seul des rejets avec des valeurs
de la DCO inférieure a 10 g/L peuvent étre traité par ces techniques, car des
grandes valeurs de DCO nécessitent |la consommation dimportantes quantités des
réactifs. C'est pourquoi les eaux usées avec de grandes masses polluantes peuvent étre
plus efficacement traitées par oxydation humide ou incinération comme le montre la
figure suivante :

Incineration
Wet oxid

AOQP

CoD (g1')

Fig.1.2: Désignation des technologies de traitement des eaux usées selon leurs
teneursen DCO [71].

Comme les radicaux hydroxyles sont des especes trés réactifs et instables, ils
doivent étre produits de fagon continue au moyen de plusieurs réactions: chimiques,
photochimiques, biologiqgue ou éectrochimiques. Une classification des principaux

procédés de production de ces radicaux est donnée sur le Tableau 1.6.
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Tableau 1.6 : Classification des procédés d’ oxydations avancées.

H,0./Fe** (Fe*") Fenton
H,0,/Fe? (Fe*)/UV Photo-fenton (photocatal yse
homogene)
TiO,/UV/O, Photocatal yse hétérogéne
O5/UV Oxydation UV
H.O,/UV Photochimie assistée
. Electrochimie, irradiation sous vide et
Nouvelles technologies .
sonochimie

Les procédés de production de radicaux hydroxyles utilisés dans le cadre de ce travail
aussi que d’ autres techniques sont décrits au-dessous.

|.3.1 Procédés d’ ozonation
1.3.1.1 Ozonation simple (O3)

L’ ozone a été découvert en 1839 par C. F. Schombein. C'est un gaz instable dans |’ air
gui se décompose lentement en oxygene moléculaire [72]; ainsi, son temps de demi-vie
dans |’atmosphere est d’environ 12 h [73]. Toutefois, sa décomposition est accélérée
lorsgue par I’ augmentation température, ainsi qu’avec le taux de dilution de I’ ozone dans
I"air [74].

L’ ozone moléculaire est capable d’oxyder de nombreux composés organiques, d’ ou
son utilisation dans le traitement des eaux. Mais, en raison de son instabilité, |’ ozone doit
étre généré sur site, juste avant son utilisation. La réaction globale de formation est la

suivante:
30, — 203 (AH = 68 kcal) (1.6)

Par conséquent, une énergie de 34 kcal est nécessaire pour la production d’une mole
d’ozone. Lavoie la plus courante de génération de |’ ozone est celle par décharge €lectrique

dans un plasmafroid [75]. Il se produit alors les réactions suivantes :
O, +2e” > 0" +0°" (1.7)

0~ +0,— 0% (1.8)
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L’ozone peut étre produit, soit a partir doxygéne pur, soit a partir dair
(éventuellement enrichi en oxygene) avec un rendement d’ environ deux fois plus faible.
Par ailleurs, I’ozone est relativement instable dans I’ eau et subit une décomposition assez
rapide. Ainsi, a 20 °C, le temps de demi-vie de I’ ozone dans |’ eau est d’ environ 20-30 min
[77]. Peleg [76] a propose la réaction suivante pour rendre compte de la décomposition de

I’ 0zone en solution agueuse:
O3+H,O— O, +20H" (|9)

L’ oxydation des composes organiques par ozonation peut se faire selon les deux voies
suivantes [ 78-80]:

1. une oxydation directe par I’ 0zone moléculaire dissous en solution agueuse (attaque
électrophile sur les liaisons insaturées des alcénes ou composés aromatiques.
2. une oxydation indirecte par les radicaux hydroxyles, générés lors de la décomposition

de |’ ozone moléculaire.

Les réactions directes par O; sont hautement sélectives et relativement lentes (de
I’ordre de la minute), alors que les réactions radicalaires sont extrémement rapides
(quelques microsecondes) et non sélectives. Les sous-produits formés seront
éventuellement  différents selon qu'ils ont été produits par ozonation directe ou par
oxydation radicalaire. Ainsi, en raison du pouvoir oxydant trés élevé des radicaux
hydroxyles, une oxydation plus avancée est généralement observée par les mécanismes

radicaaires.

L'emploi de I'0zone sur les colorants a montré que les effluents chargés réagissent
différemment selon leur composition [81- 83]. Les rejets contenant des col orants dispersés
et soufrés sont particuliérement difficiles a décolorer, alors que ceux chargés de colorants
réactifs, basiques, acides et directs le sont assez rapidement. Malgré son pouvoir oxydant
élevé, une minéralisation compléte par ozonation est trés difficile [84]. Le principal
désavantage de I'application d'un systéme d’ ozonation aux bains de teinture, outre les
capitaux et colts opératoires élevés imputables a I’ énergie éectriqgue consommeée et a
I’entretien, réside dans la génération de sous-produits de dégradation récalcitrants et
toxiques [81- 83]. De plus, I'ozonation est limitée par la trés faible solubilité de Oz dans

I'eau (environ 10 mol L™ &20 °C [85]) et par son transfert de masse assez lent.
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1.3.1.2 Péroxonation (Os/H,0,)

Les études précédentes ayant montré que la décomposition de I’ ozone dans |’ eau est
accélérée en présence de HO3, (base conjuguée du peroxyde d’hydrogéne). En effet la
décomposition de Oz en présence de H,O, conduit a la formation des radicaux réactifs
selon I’équation 1.10. Pour cette raison, le couplage Os/H,0,, plus souvent cité sous le

nom de procédé peroxone, est trés utilise dans le traitement des eaux.
O3+ H,O, —» OH® + HO; + O, (|10)

Malgré que ce procédé soit plus efficace que l'ozonation gréce aux radicaux
hydroxyles, son efficacité est limitée par la vitesse de réaction entre Oz et H,O, [5]. Ce
systeme est affecté par les mémes contraintes que I'ozonation, a savoir la faible solubilité
de Og, laforte consommation énergétique et la dépendance de nombreuses parametrestels
gue le pH, latempérature, présence des réactions parasites consommant les OH* et le type
de polluant [86]. En revanche, I'ozonation et |a peroxonation présentent |'avantage par
rapport aux procédés photochimiques, de pouvoir fonctionner dans une eau a forte
turbidité, car le systeme ne dépend pas de la transmission des rayonnements dans I'effluent.

1.3.2 Procédé Fenton (Fe**/H-0,)

L’ augmentation du pouvoir oxydant du H,O, en présence de I'ion Fe** (réactif de
fenton) a été observée en 1894 Fenton [87] en reportant I’ oxydation de I’ acide tartrique par
peroxyde d’hydrogene en présence des ions ferreux. Quarante ans plus tard, Haber et
Weiss [88] identifiaient le radical hydroxyle comme étant |’ espece oxydante de la réaction

présentée ci-dessous et communément appel ée réaction de Fenton:
H,0,+ Fe* — Fe®* + OH* + OH~ (1.12)

Le fer ferrique formé peut ensuite réagir avec le peroxyde d hydrogéne pour régénérer

lefer ferreux:
Fe® +Hy0, — Fe* + HOS + HY (1.12)

Cette seconde réaction est cinétiguement nettement moins rapide que la premiére, et
présente un optimum en milieu acide. L’ éape limitant est la formation initiale d’un
complexe hydroperoxyde du fer(111), Fe(OOH)?*, en milieu fortement acide, alors qu’en

milieu faiblement acide ou neutre le fer(I11) atendance a s hydrolyser.
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Dans leur étude sur la décomposition du peroxyde d’hydrogene par des sels de fer,
Haber et Weiss [88] ont observé qu’en présence d’'un exces de H,O, par rapport au fer, le
peroxyde d’ hydrogéne se décomposait, générant davantage, d’ oxygene moléculaire que de
fer ferrique formé. Pour expliquer cela, ils ont suggéré deux réactions intermeédiaires qui

contribuent a maintenir la réaction en chaine, en milieu acide:

OH® +H,0, — H,O + HO; (| 13)
HO; + H,O,— O+ OH® + H,O (|14)

Toutefois, il faut noter que certains travaux font état d’ un autre intermeédiaire réactionnel,
I'ion ferryle FeO*, formé d' apréslaréaction I-15 [91-92]:

H,0, + Fe** — FeO* + H,0 (1.15)

Ces réactions sont plus ou moins prédominantes selon les conditions du milieu.
Cependant, la réactivité des radicaux hydroxyles sur les composés organiques n'a été
reconnue que dans les années 1930 une fois son mécanisme réactionnel éucidé. De nos
jours, le réactif de Fenton (Fe**, H,0,) est utilisé pour traiter des eaux usées de différentes
compositions contenant des composés organiques toxiques non biodégradables et
réfractaires (effluents agricoles et industriels, phénols, colorants, rejets d’ explosifs etc....)
mais aussi des sols pollués.

L’ efficacité du réactif de Fenton dépend de plusieurs facteurs. Ces paramétres ont éé
étudiés par divers groupes de recherche, dont les principaux sont : le pH [94-96], la
concentration de Fe** [97, 98], la concentration de H.O, [99, 100]. La concentration

initiale des polluants [91] et latempérature [92, 93].
1.3.3 Lesprocédés d’ oxydation photochimiques

La dégradation des micropolluants organiques est possible a travers divers
procédés photochimiques qui nécessite une source artificielle de rayonnement [90]
(générdement des lampes a haute pression de mercure ou arc a xénon) ou
I'irradiation par des rayonnements solaires [91]. La plupart de ces méthodes requiérent
une durée de traitement longue avec une quantité dénergie importante et désormais

c'est rarement gu' on obtient une dégradation complétes des polluants.

Le rendement de dégradation par des POA photochimiques peut étre nettement

amélioré en utilisant la photocatalyse homogene ou hétérogéne [92]. Les procédés
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homogenes (photolyse de H,0O,, photo-Fenton, etc) qui se déoulent en milieu
homogene, contrairement  aux procédés hétérogenes qui emploient  des
semi-conducteurs tels que TiO,, ZnO, etc. Pour lacatayse.

1.3.3.1 Photolyse de I’ ozone (Os/UV)

Le procédé Os/UV est un procédé d oxydation avancée utilisé largement dans le
traitement des eaux potables pour éimination des polluants organiques toxiques et
réfractaires [91]. Le coefficient d’ absorption molaire (¢) d' O3 a 254nm est de I’ ordre de
3600 M*cm™. Le procédé d oxydation par Os/UV est plus complexe, parce que les

radicaux OH® Sont produits atravers différents chemins réactionnels :

O3+ H, O+ hvy — H,0, + O, (| 16)
H,0, + hv — 2 OH" (1.17)
H,O, + 203 — 2 OH* + 30, (| 18)

OH* + Polluant organique — produits.

L'efficacité de ce procédé dépend de la quantité d'ozone utilisée et des longueurs
d'onde dirradiation appliguées. Aux inconvénients de I'ozonation sagoute les
limitations de lirradiation : les caractéristiques spectrales et de transmitivité de la
lampe, les types de polluants et la turbidité de la solution qui empéche les rayonnements

de pénétrer dans la solution lorsque celle-ci est trop importante .
1.3.3.2 Photolyse de H,0, (H,O,/UV)

Sous irradiation Ultraviolette, |e peroxyde d' hydrogene se photolyse pour conduire ala
formation des radicaux hydroxyles selon I'équation (1.19). Ce réactif est extrémement
instable lorsqu'il est concentré et sa décomposition en eau et en oxygene est fortement
exothermique (98,6 kJ/mol). La production des radicaux hydroxyles est affectée par les
conditions de milieu telles que la température, pH, concentration en H,O, et la présence de

consommateurs de radicaux (H2O- lui-méme en forte concentration [101]).
H,O;+hv — 2 OH* (1.19)

Le procédé H,O, /UV présente tout de méme quelques inconveénients. En effet,

la vitesse d'oxydation des composés organiques est limitée par la vitesse de
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formation des radicaux hydroxyles. De plus, le faible coefficient d’ absorption de la
molécule de H,O, a 254 nm est un désavantage, en particulier lorsgue les molécules
organiques a traiter agissent comme des filtres. Les vitesses de formation de ces radicaux
Saverent plus élevées lorsgue la radiation est plus énergétique C est-a-dire pour des
longueurs d’onde plus faibles. C'est le cas lorsgqu on utilise des lampes a vapeur de

mercure dopées au xénon ou I’ émission est comprise entre 210 et 240 nm.
1.3.3.3 Photo-péroxonation (O3 / H,0,/ UV)

Dans le systéme O3/H,O,/UV, |'ozone absorbe les radiations UV et produit du
peroxyde d’ hydrogene qui forme des radicaux hydroxyles par photolyse de H,O,. L'gout
du peroxyde d’ hydrogene accél ére la décomposition de Oz en radicaux HO' :

O3+H,O+hv — H,O,+ O, (| 20)
O3+ H,O, — OH" + HOz. + O, (|21)
H,0; + hv — 2 OH® (1.22)

Par conséquent, la réaction globale d'oxydation est e résultat d'un effet synergique di a
I'ensemble des réactions. ozonation, photodécomposition directe et décomposition
radicalaire [102]. Ce dernier aspect est d autant plus prononcé que la concentration de
H,0; est grande, mais ce procéde reste lui aussi limité par lafaible solubilité de Oz ainsi de

saréactivité lente sur H,O,.
|.3.3.4 Photocatal yse homogeéne (systéme H,0, / Fe** / UV) procédé Photo-Fenton

Le procédé photo-Fenton sappuie sur la réaction de Fenton entre H,O, (agent oxydant)
et Fe®* (catalyseur) couplée al’irradiation UV/Visible. L’irradiation UV/Visible augmente
considérablement la vitesse de formation des radicaux OH*® par réaction de Fenton d’une
part, réduction du fer ferrique et photolyse du peroxyde d'hydrogéne d’ autre part, mais sa
contribution a la méthode photo-Fenton est négligeable car H,O, absorbe peu ces
radiations.

H,O, + Fe** + H" — Fe** + H,O + OH® (1.23)
Fe**+ H,O + hv — Fe** + OH® + H* (1.24)
H,O, + hv — 2 OH* (1.25)
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L’ ensemble des études réalisées sur ce procédé montrent que |’ efficacité du traitement
photo-Fenton dépend de plusieurs paramétres notamment |es concentrations en ions Fe** et
H,O, ains que l'intensité lumineuse. La dégradation de certains colorants dépend de la
concentration en Fe** et/ou H,O, présents dans le mélange réactionnel [103]. Le taux de

dégradation est relativement élevé jusqu'a ce que H,O, ait complétement réagit.

Le procédé Photo Fenton est plus efficace que le procédé Fenton, mais présente les
mémes inconvénients : génération de boues ferrugineuses et nécessité d’'un contréle strict
du pH (2,8 < pH < 3).

La plupart des procédés de photolyse sont tributaires des faibles coefficients
d' absorption (H-0, /UV, H,0, / Fe**/ UV) ou des faibles solubilités de leurs réactifs
(Os/ UV, O3/ H0O,/ UV).Lorsgue le procedé est essentiellement basé sur les irradiations
UV (UV, O3/ UV, O3/ H,O, / UV, H,O, / UV), I'application reste limitée aux effluents
textiles de faibles turbidités. Ains les procédés de photolyse homogéene nécessitent de
longues périodes de traitement. La dégradation compléte de la matiére organique est

rarement achevée et les sous-produits de dégradation restent non identifiés.

I.3.3.5 La Photocatalyse hétérogene (TiO, / UV)

Cette techniqgue compte parmi les procédés étudiés ces dernieres années. Son
application a grande échelle n'a cessé de se développer. Comme, nous le verrons juste
aprés, |’ entité qui absorberait la lumiere est un semi-conducteur caractérisé par une Bande
interdite relativement faible. Plusieurs photocatalyseurs ont été testés. TiO,, ZnO, CeO,,
BaTiOsz, CdS, ZnS, etc. [104]. Le TiO; est de loin le plus étudié, car il présente une
stabilité photochimique et une activité photocatal ytique dans un large domaine de pH. Il a
permis entre autre de conduire la dégradation d’ un certains nombre de molécules les plus
diverses et notamment des colorants [105]. Ce solide photo-actif est utilisé soit sous forme

de poudre soit en couche mince déposée sur différents matériaux [106-109].

1.3.3.5.1 Lephotocatalyseur: TiO,

Jusgu’a présent, le dioxyde de titane semble représenter le solide photo-actif qui a
donné les meilleurs résultats lors de la photodégradation de polluants aussi bien en phase
liquide qu'en phase gazeuse. Sa stabilité dans différentes conditions expérimentales, son
prix peu élevé et son caractere inoffensif sont les atouts de ce matériau. 1l faut noter

cependant qu’utilisé sous forme de poudre, il est difficile de I'diminer a la fin du

31



Chapitre Etude bibliographique

traitement, car formation une solution colloidae. Une génération de nouveaux
photocatalyseurs a vu le jour depuis une dizaine d années. |Is sont commercialisés par
plusieurs firmes européennes, américaines et canadiennes. Le dioxyde de titane est dépose
sur des supports acier, tissu, papier semble encore donner entiére satisfaction. Cette

nouvelle préparation permet d’ éviter I’ éape de la nanofiltration trés onéreuse.

De point de vue chimique, le TiO, appartient est un oxyde de métaux de transition.
C'est un produit utilise dans différents domaines, notamment dans les peintures, les
plastiques et I'industrie du papier comme pigment blanc. Il rentre également dans les
produits pharmaceutiques tels que les dentifrices, excipient pour comprimés et gélules ou

encore dans |’ agroalimentaire comme col orant.

Le TiO, existe sous plusieurs formes allotropiques selon la température de
prétraitement et dont les principales sont I’ anatase, brookite et rutile figure 1.3. L’ anatase
(structure tetragonae) est prédominant lorsque la température est inférieure a 600°C. A
mesure que la température augmente, la forme brookite instable (structure
orthorhombique) se forme. La forme rutile (structure tetragonale) devient prédominante
autour de 900°C. De point de vue activité photocatalytique, |’ anatase est celui qui donne
les meilleurs résultats. Notons cependant que le dioxyde de titane pris comme modéle
DEGUSSA P25 est un mélange de 80 % et 20% respectivement d’ anatase et de rutile
[110, 111].

Cette différence observée au niveau de I’ activité, certains auteurs I’ ont attribuée a un degré

d’ hydroxylation élevé de la surface de |” anatase par rapport au rutile [111, 112].

(d)

L) (e)
0 Atome de Titane « Atome d'Omyrgéne

Fig. 1.3: Structure cristalline des trois formes allotropiques les plus courantes de TiO,:
anatase (a), rutile (b) et brookite (c).
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1.3.3.5.2 Principes de la photocatal yse hétérogene

La photocatalyse consiste a irradier un semi-conducteur, généralement du dioxyde
de titane (TiOy), a lI'aide d'un rayonnement ultraviolet (UV) produit naturellement via la
lumiére solaire ou artificiellement & I'aide d'une lampe UV.

Electrochimiquement parlant, la méhode repose sur un processus éectronique qui
se produit a la surface du catalyseur, le dioxyde de titane (TiO,). On peut, de maniere

succincte, schématiser le processus en quatre étapes successives :

a) production de paires électron / trou : le dioxyde de titane est un semi-conducteur qui
possede une structure électronique a bande interdite. Le processus photocatal ytique
repose sur I'excitation du TiO, par des photons de toutes longueurs d’ onde de la
région desUV (A <380 nm).

Ainsi, sil est soumisaun rayonnement de photons d’ énergie au moins égale a celle de
la bande interdite, un électron du semi-conducteur peut passer de la bande de vaence
(BV) a une orbitale vacante de |la bande de conduction (BC). 1l y aaors création d’'un site
d’ oxydation (trou h*) au niveau de la bande de valence, et d'un site de réduction (un
électron €') dans la bande de conduction.

TiO2 + hv (E jumineuse) — TiO2+ egc + iy (A <380 nm) (1.26)

b) séparation des électrons et des trous : la durée de vie des paires (e~/h™) est de quelques
nanosecondes et leur recombinaison s accompagne d’ un dégagement de chaleur. Deslors,
en |'absence daccepteur et de donneur d éectrons appropriés, une réaction de
recombinaison trou/éectron tresrapide a lieu. Pour que |'oxydation photocatal ytique soit
efficace, il faut bien entendu éviter cette recombinaison. Ceci est rendu possible par
le transfert et le piégeage des charges libres vers des niveaux d énergie
intermédiaires grace a des irrégularités de structure ou via des molécules adsorbées. Ainsi,
le piégeage des éectrons peut intervenir au niveau de sites défectueux du catalyseur
(Ti* au lieu de Ti*) ou des molécules d’ oxygéne adsorbées. Dans ce dernier cas,
les molécules d'oxygeéne forment des espéces 0, trés réactives. Le schéma de la figure
1.4 résume les différentes réactions au niveau du catalyseur (TiO,) tout en expliquant la

dégradation des polluants.
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/...p —p"OH

Energy 0,

Photo-reduction
CB — 2
% e + H,0, — "OH +-OH
rs

Exeitation
Recombination

- iy ——————

T10, WHEOFOH; R
Photo-oxidation

*OH; R*

‘OH +R —» intermediates —» — CO, + H,0

Fig. 1.4 : Principe de la photocatal yse hétérogene.

c) réactions d oxydation et de réduction : les charges créées migrent a la surface du
catalyseur et réagissent avec des substances adsorbées susceptibles d’accepter ou de
donner des électrons. Ce sont ces réactions d’oxydation ou de réduction qui sont
intéressantes pour la dépollution. D'un c6té, les électrons réagissent avec des

accepteurs d’ éectrons tels que I’ oxygene adsorbé pour former des radicaux superoxydes :

Oz.as+ €5c = 03 ads (1.27)

En présence de protons adsorbés, le radical superoxyde peut mener a laformation dun
radica hydroperoxyde puis de peroxyde d hydrogéne décomposé a la surface du
catalyseur en radical hydroxyle sous I'action des radiations, ou par réaction avec Ti** ou

05 :
0, +H"— HO, (1.28)
HO, + e~ + H* — H,O,— 2 OH® (1.29)

D'autre part, les trous h* réagissent avec certaines espéces susceptibles de donner des

électrons. Aing, ils forment des radicaux hydroxyles et R* en oxydant ces donneurs
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d éectrons tels que I'eau, les anions OH™ et les produits organiques R adsorbés a la

surface du semi-conducteur :

H,O + hfy — OH e+ HY (1.30)
OHq4s+ hgy — OHae (1.32)
Rags + hfy — R'as (1.32)

d) dégradation des molécules organiques : a leur tour, les radicaux générés (OH®,
0,,R") sont trés oxydants et peuvent décomposer des composés (polluants
réfractaires, pesticides, herbicides, colorants, etc.) adsorbés sur la surface du
semi-conducteur, jusgu'a les minéraliser. Les produits finaux de ce mécanisme sont

principalement de I’eau et du dioxyde de carbone.

Comme signalé plus haut, la réaction de recombinaison trou/électron est un facteur qui
limite I'efficacité de cette méhode. C'est pourquoi de nombreuses recherches sont
effectuées pour augmenter |’ efficacité photocatalytique. Dans cette optique, on peut
envisager le dopage du semi-conducteur par d autres métaux (pour éargir la gamme
d’ absorption vers le visible) ou encore |'addition au milieu réactionnel d’ accepteurs
d électrons (ozone, peroxyde d hydrogéne, Fe**, ...) limitant la recombinaison des

charges et renforcant considérablement laformation de radicaux OH®.

H,O, + egc — OH™ + OH" 4 (|33)
H>O, + 05 — 0Oy,+ OH™ + OH" s (|34)
203 + e5c — 20, + 05 (1.35)

I. 3.3.5.3 Facteursinfluencant la photocatal yse hétérogene
a) Influencedu pH

Le pH en solution aqueuse affecte énormément la charge de surface du TiO, ainsi que
la taille des agrégats. Le pH pour lequel la charge de surface de |I’oxyde est nulle
S appelle le Point de Zéro Charge (pH pzc). Pour le TiO,, il vaut environ 6,0 £ 0,5. Pour
des valeurs différentes de ce pH, lasurface de |’ oxyde est chargée. En effet, s lepH est

supérieur au pH pzc du TiO,, lasurface du photocatalyseur est chargée négativement
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et I'inverse pour une vaeur de pH inférieure a pHpzc, comme le montrent les équilibres
suivants : TiOHJ — TiOH + H* pH < pHpzc = 6,5 (1.36)

TiOH — Ti0~ + H* pH > pHezc =6, 5 (1.37)

Tableau 1.7 : La distribution des espéces chimiques en fonction du pH est la suivante.

pH Espece chimique
pH <3 TiOHZ >20 %
3<pH<10 TiOH >80 %
pH > 10 Ti0O™ =20 %

b) Influence des accepteurs d éectrons

Comme indiqué ci-dessus, la présence d'oxygéne dans la solution est un facteur
favorable dans lamesure ou il limite les risques de recombinaison trou/électron. Des
expériences ont montré que lorsque tout |’ oxygene a é&é consommé, le processus S arréte.
Cependant, s on réinjecte de |’oxygene dans le milieu, la réaction redémarre. Une
injection d oxygeéne dans leréacteur n'est toutefois pas toujours nécessaire. En effet,
I’eau peut S oxygéner par agitation et échange avec |’atmosphere. Dans tous les cas, la
différence entre I'air et I’oxygéne pur n'est pas drastique. Ceci est trés encourageant
pour une application industrielle car I’ utilisation de I’ oxygéne pur entraine un surcolt non

négligeable.

L'gout d accepteurs d électrons permet également de réduire le phénomene de
recombinaison trou/éectron. L’oxygéne joue ce role et forme des espéces 0, trés
réactives. Cependant, |’oxydant inorganique le plus éudié pour son effet positif sur la
cinétique de photodégradation est le peroxyde d hydrogéne. Celui-ci est en effet
meilleur accepteur d'électrons que I’oxygene O,. De plus, I'eau oxygénée peut
des radicaux hydroxyles OH* par rupture photolytique dépendant de la longueur d’ onde
de laradiation incidente. Cependant, il a &é montré que I’ effet de H,O,, sur la cinétique de

dégradation, n’ est pas toujours positif en fonction du systeme étudié.

En résumé, il est donc nécessaire de travailler en présence d accepteurs
d’ éectrons tels que O, ou H,O, ain de diminuer la recombinaison trou/électron et

former des radicaux trés oxydants. D’une maniere genérale, les procédés de
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photocatalyse hétérogéne sont plus performants s la concentration en oxygene dissous
est élevée.

Dans ces conditions, la dégradation photocatalytigue de composés organiques
ionisés est tres affectée par le pH. En effet, il peut y avoir des interactions répulsives
entre le polluant ionisé et la charge de surface du catalyseur ce qui peut modifier les
propriétés d adsorption/désorption. C'est pourquoi, le pH optimum se situe a proximité du
PZC du TiO..

¢) Influence delalongueur d onde

Le domaine de longueur d'onde d'irradiation approprié, pour activer le catalyseur,
dépend principalement du spectre d' absorption de ce dernier influencé par lalargeur de sa
bande interdite Eg. Le TiO, Degussa P25, par exemple, composé d’ anatase et de rutile,
possede une bande interdite d’ énergie moyenne égale a 3,06 €V, ce qui correspond a une
longueur d’ onde seuil, notée As, égale a 405 nm. Au-dessus de cette longueur d onde,
aucune  activation ne peut avoir lieu. Cela se vérifie sur la figure 1-5 qui représente
I"absorptance du TiO, Degussa P25 déposé sur une plague de verre. Nous pouvons
egalement constater sur lafigure, que |’ absorptance atteint un maximum pour une longueur
d’onde de 360 nm. Dans ce domaine de longueur d’ onde inférieur a 360 nm, |’ activation
du TiO, Degussa P25 est maximale amenant a un optimum de la vitesse de dégradation
photocatal ytique.

80

oy Tio,a04 mgfcm2 sur plaque de verre

60
50
40
30

Absorptance A (%)

20

10

O T T T T T T T T T T T T T T T T T T
280 300 320 340 360 380 400 420 440 460
Longueur d'onde (nm)

Fig. 1.5: Spectre d absorption delalumiére d une plaque de verre sur laquelle a été
déposé TiO, Degussa P25 avec une densité de charge de 0,4 mg/cm?.
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d) Influencedu flux de photonsincident sur le rendement quantique

Kim et al. [113] Ont étudié I’influence du flux de photon incident sur la dégradation en
phase gazeuse du trichloroéthyléne, de I'acéone, du méthanol et du toluene. Ils ont
observé dans tous les cas, que la vitesse de réaction variait d'abord proportionnellement
au flux de photons incident ¢, exprimé en E/SYm, puis proportionnellement a ¢1//2

au-dela d une certaine valeur limite de ¢, d’ ou laloi de puissance suivante :
r = kBip“ e 1/2<a<l1 (1.38)

k est une constante de vitesse et i est le taux de recouvrement de 1’espece réactive

considérée.

Une dépendance similaire de r vis-a-vis de ¢ a égaement été remarquée en phase
liquide [114].

La dépendance quasi linéaire de r aux flux faibles s explique par le fait que les paires
électrons-lacunes positives e-/h+ créées lors de |’absorption des photons, sont plus
rapidement consommées par les réactions chimiques que par les réactions de
recombinaison. Elle traduit également le fait que le rendement quantique demeure
constant tant que le flux lumineux absorbé reste modéré. Le rendement quantique ¢ est
défini comme le rapport du nombre de molécules transformées Ny sur le nombre de
photons absorbés Nph : $= Nmo/Nph [115].

Lorsque ¢ devient grand, o diminue car les réactions de recombinaison prennent alors
le pas sur la consommation chimique. Le rendement quantique diminue alors en fonction

de o.
€) Influence delatempérature

Le systeme photocatalytique ne requiert pas de chaleur car il sagit dun
processus d activation photonique. L’énergie dactivation est tres faible (quelques
kJ/mol) pour une gamme de température de 20 & 80 C. Dans cet intervalle, la
température n'a quun effee minime sur le phénoméne éectronique de la
photocatal yse.
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Toutefois, en dehors de cet intervalle, la température a un effet sur les
propriétés d'adsorption/désorption et peut de ce fait influencer indirectement les
performances du processus.

Enfin, dautres considérations industrielles peuvent étre prises en compte. En
effet, s la température de travail était elevee, les matériaux utilisés pour les instalations
devraient étre résistants a la chaleur et la concentration en oxygéne dans |’ eau
diminuerait. En outre, |'absence de production de chaleur au cours de laréaction est tres
attractive pour le traitement de I’eau car il n'est pas nécessaire de refroidir apres le

traitement photocatal ytique.

En conclusion, la température n’'affecte que trés peu la cinétique de dégradation
ce qui permet de travailler & température ambiante (optimum entre 20 C et 80°C), d'oli

des économies d’ énergie considérables.
f) Influence dela cristallinité du catalyseur

La vitesse de dégradation de certains polluants peut varier en fonction du
catalyseur utilise. En effet, elle dépend fortement du mode de préparation du TiO;
(support, cristallinité, etc.) Et des conditions expérimentales (poudre, disposition du
support, etc.). En particulier, le TiO, peut se présenter sous diverses formes

cristallographiques dont les principales sont |'anatase et le rutile.

Générdement, on considere que I'anatase est la forme photoactive, alors quele
rutile a une fable activité photocatalytique. Sur le marché la plupart des

semi-conducteurs présentent une forme cristalline purement anatase.

Cependant, pour différentes raisons qui ne sont pas encore explicables, un méange
d anatase et de rutile possede lameilleure photoactivité (e. g.: TiO, Degussa-P25, qui
est constitué de 80% d anatase et de 20% de rutile). Cette différence de photoactivité
entre |'anatase et le rutile est difficile aexpliquer. 1l a éé montré gque les vitesses
de recombinaison trou/électron sont significativement différentes entre |'anatase et le
rutile. Celles-ci éant beaucoup plus grandes pour du TiO, constitué de rutile.

Les facteurs éectroniques ne sont pas suffisants pour expliquer la différence de
photoréactivité entre les deux phases. Comme le catalyseur peut étre utilisé sous

différentes formes (poudres, grains, déposé sur des surfaces abase de fibre de
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verre, sur des tissus, des plagues métaliques, de la cellulose), plusieurs parametres

physico-chimiques peuvent également étre considérés :

v la surface hydroxylée du catalyseur : les groupements hydroxyles a la surface du
TiO, favorisent I’ adsorption de O..

v la talle des particules : des petites particules présentent une meilleure
disperson dans la phase agueuse, favorisent les interactions
photons/catal yseur/polluants.

v la surface spécifique du catalyseur : une grande surface spécifique augmente

les interactions catalyseur/polluants.
g) Influencedela concentration de polluant

La cinétique de dégradation photocatal ytique des COV's est souvent bien représentée par le
model e de Langmuir-Hinshelwood [116].
Dans ce modele, la vitesse de réaction est proportionnelle au taux de recouvrement 6i des

i i . KC ;
sites catal ytiques par le COV : Qi = surfi
1+KCsyrfi+ ZKjCsurfj

(1.39)

K est la constante d’adsorption qui dépend de la température et de [I'affinité
chimique du polluant avec le catalyseur (TiO,). Csurf est la concentration du COV ala
surface du catalyseur. Kj et Csurf j [117] sont respectivement |es constantes d’ adsorption et
les concentrations surfaciques des autres especes réactives (eau, oxygene et autres COVs).
En absence de limitation par le transfert externe, Csurf est égde a C qui est la

concentration dans le flux gazeux.

L’ expression ci-dessus traduit les phénoménes de compétition d adsorption qui
peuvent éventuellement avoir lieu lorsque plusieurs espéces sont engagées dans le
processus photocatal ytique. Litchin et al. (1996) [118] ont étudié la dégradation en phase
gazeuse de plusieurs mélanges binaires. Ils ont observé par exemple que le méthanol
(CH30H) inhibait fortement la vitesse de dégradation du dichlorométhane (CH.Cl,) ; la
réciproque étant vraie également. Le méthanol inhibe aussi la dégradation de I’ acétone
mais n'a pas d'effet sur celle de CCls. A I'inverse, le trichloroéthyléne améliore la
dégradation de |'iso-octane, du chloroforme (CH3Cl3) et de CH,Cl..
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Lorsgu’'il n'y a pas d adsorption compeétitive, |’expression du taux de recouvrement

KCsurfi

devient: 0i= .
1'|'Kcsurfi

(1.40)

Lavitesse de réaction est d’ ordre compris entre zéro et I’ unité par rapport & Cys.
S KCyyi << 1, lavitesse de réaction r est d’ ordre 1.

Si KCqy >> 1, r est d' ordre O (Ie taux de recouvrement est alors proche de 1).
h) Influence delaturbidité

La turbidité, causée par la présence de particules et matiéres en suspension, est une
mesure de |’ aptitude de I’ eau a disperser et adsorber lalumiére. Cela dépend de nombreux
facteurs comme la taille, la quantité, la forme, I’indice de réfraction des particules et la
longueur d’onde de la lumiére irradiante. La présence de ces matieres en suspension
peut interférer avec I'intensité du rayonnement UV. C'est pourquoi, il est conseillé de
filtrer I'eau a traiter avant le réacteur photocatalytique s celle-ci présente une

turbidité excessive.
|.4 COMPARAISON DES POA

Il est indispensable de noter qu'un procédé adapté a tout type de matiere organique
n'existe pas. L'applicabilité dépend du composé cible, de I'éendue et |la gravité de la
pollution, de la localisation géographique de la pollution et de | efficacité
d'exécution du POA employé. Néanmoins certains POA semblent plus aptes que d autres

atraiter la matiere organique toxique notamment les colorants.

En comparant les principaux avantages et inconvénients des POA, il ressort que la
plupart d'entre eux requiérent des investissements souvent lourds pour les industriels et des
frais de fonctionnement élevés. De plus, les taux de dépollution ne sont pas toujours a la
hauteur des espérances et les effluents peuvent nécessiter un post traitement soit pour
éliminer les réactifs, soit pour terminer le traitement du polluant ou encore pour
éliminer les boues formées. Aujourd’hui les investisseurs demandent des procédés
moins consommateurs en énergie éectrique, qui limitent la pollution secondaire et
réduisent les quantités de réactifs.

41



Chapitrel

Etude bibliographique

Tableau 1.8 : comparaison des procédés d’ oxydation avances.

Technique Avantages I nconvénients
- Traitement trés onéreux
- Réactions limitées par le transfert de masse
de 03
- Oxydant puissant - Dégradation plus lente que par les radicaux
Os/UV - Production rel ativement HO
simple - Efficacité et durée de vie de lalampe limitée
- Formation de H,0.. -Faible pénétration des UV dans eaux troubles
- Sous produits d’ oxydation inconnus
- Minéralisation incompl éte
- Oxydant puissant
- Décoloration rapide de la
Procédé Fenton | solution - Nécessite apport constant en H,O,
- Minéralisation des colorants | - Régénération du catalyseur limitée
organiques
- Source directe de radicaux | - Transport, stockage et manipulation de H,O,
hydroxyles - Nécessite gjout réactif chimique
H,0,/UV, - Activation par UV et/ ou sdl | - Efficacité et durée de vie de lalampe limitée
H,0./Fe*'UV defer (11, 1) - Coefficient d absorption H,O, faible
- Rendement quantique de la | - Eaux usées troubles posent des problemes
photolyse = 1 - Production de sous-produits inconnus
- Application industrielle problématique a
cause du rendement quantique faible
- Limitation par le transfert de masse
Photocatalyse - Installation simple - Récupération nécessaire du photocatalyseur
hétérogéne -Dégradation  efficace  des | aprésréaction

COMpPOSES organi ques

- Colmatage des filtres
- Efficacité et durée de vie de lalampe limitée
- Eaux usées troubles posent des problemes

Electr ocoagulation

- Faible quantité de produits
chimiques

- Elimination efficace des
COMpPOSES organiques

- Grande efficacité du courant

- Production de H, a la cathode empéche la
matieére de précipiter

- Agglomération d’ hydroxydes insolubles

- Formation de boues

- Passivation de I’ anode

Electro-Fenton

-Pas de réactif chimique
excepté un
catalyseur métallique (Fe*,

Fe®* par exemple)

-Simple d'utilisation
-Minéralisation efficace des
COmMpOosEs aromatiques

-Efficacité de courant diminue au cours du
traitement

- Evolution de la réaction parasite de
production de H, pour des courants trop forts

-Précipitation de Fe Il pour des pH trop
éleves
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.5 CONCLUSION

Ce chapitre a démontré que les radicaux hydroxyles pouvaient étre efficacement
employés en milieu aqueux pour le traitement des composés organiques. Leur pouvoir
oxydant élevé en fait des oxydants puissants et tres réactifs pour la plupart des espéeces
chimiques. L’ attaque de cesradicaux sur les polluants organiques initie un meécanisme
radicalaire conduisant a laminéralisation par trois modes d'action : addition électrophile,

abstraction d'atome d'hydrogéne et transfert électronique.

Ces radicaux peuvent étre générés par le biais de I'ozonation, photochimie, par
ultrasons, mais c'est par la réaction de Fenton entre le peroxyde d'hydrogéne et le fer
ferreux que leur formation est la plus smple et la plus efficace. Cette réaction seffectue
dans des conditions particulieres de pH (pH = 3) et de concentrations en réactifs, pour
palier la consommation des radicaux formés par les réactions parasites. Mais le procédé
Fenton est limité par le manque de régénération de son catal yseur, e fer, et nécessite I'ajout
massif de réactifs (peroxyde d'hydrogéene) pendant toute la durée du traitement. De plus,
lorsque le pH de la solution augmente une grande partie du fer précipite sous forme

d'hydroxydes ferriques.

Des études récentes ont montré que la génération in situ dans le milieu réactionnel de
Fe®* par photochimie (photo-Fenton) et éectrochimie ou celle simultanée de H.O, +
Fe®* (Electro- Fenton) augmentait |'efficacité de la réaction de Fenton en accéérant la

production des radicaux hydroxyles et en abaissant |es quantités nécessaires de réactifs.
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I1.1 produits chimiques

Les produits chimiques utilisés au cours de cette éude (Tableau 11—1) sont de qualité
anaytique. lls ont éé utilisés sans purification préalable. Les solutions ont été préparées

avec de |’ eau distillée.

Tableau 1.1 : produits chimiques utilisés dans cette étude.

Produit Origine

e Orangell (certified). e AcrosOrganics.
e Acide perchlorique (HCIOy) (60%). e Merck-proanalysis.
e Acide sulfurique (H2SO,) (95-97%). e Merck-proanalysis.
e Acide chlorhydrique (HCI) (37%). e Merck-proanalysis.
e Bicarbonate de sodium (NaHCO3). e Merck-proanalysis.
e Bromate de potassium (KBrQOs). e Merck-proanalysis.
e Tungstate de sodium dihydraté .

(Na;WO4.2H,0).
e Décatungstate de sodium e Synthétiséau

(NayW10032.2H,0). |aboratoire.
e FeCl3.6H,0 (98 %). e Aldrich.
e Hydroxyde de sodium (NaOH) (98 %). e Carlo Erba.
e Hydrogénophosphate de sodium (Na;HPO,). e Merck-proanalysis.
e Nitrates dammonium (NH4NO3) (99%). e Rectapure.
e Peroxyde d'hydrogene (H20,) (30%). e Labos.
e Persulfate de sodium (Na,S;0g) (99%). e Prolabo.
e Sulfate de sodium (N&;SO,). e Rectapure.

Le semi-conducteur utilisé comme catalyseur de référence au cours de ce travail est le
dioxyde de titane (TiO,) commercialisé sous le nom de «Degussa P25». 1| se présente sous
forme de poudre et utilisé en suspension dans les solutions atraiter. Sa structure cristaline
est constituée de 80 % d'anatase et 20 % de rutile. Il présente une surface massique

d environ 55 m?.g™* et une masse volumique p = 3,85 g.m™.
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1.2 PREPARATION DES SOLUTIONS

Les solutions ont été préparées avec I'eau distillée en gardant le méme mode opératoire
pour toutes les expériences de dégradation, le polluant est dissous dans 500 ml d'eau
distillé pour une concentration de 5.10°* mol/L. Chaque fois on prépare une solution dilué
de 10* mol/L & partir de ce solution mére, les mesures de pH ont été effectués a l'aide d'un

pH-métre de type M 210, MeterL ab® équipé d'une éectrode de verre combinée.
Le pH-metre est préalablement étalonné avec des tampons (pH =4, pH =7, et pH = 10).
I1.2.1 Solution de photocatalyse hétérogéne

Pour les expériences de |a photocatal yse hétérogene, le catalyseur (TiO, P25) est placé
dans le réacteur (en pyrex de capacité 80 ml), puis la solution de colorant est goutée,
I"irradiation commence apres 30 minute d’ agitation pour que |’ équilibre d adsorption soit
atteint (voir paragraphe 111.2.2.1). Un échantillon est prélevé aprés chaque 5 minutes, le
TiO; est diminé par filtration sur filtres millipores (Peel corner 0,45 um).

11.2.2 Solution defer(l11)

Les solutions de fer(l11) sont préparées a partir d’ une solution mere de FeCl3, 6H,0 de
concentration 10 mol/L fraichement préparée.

I1.3 Dispositifs d'irradiation

11.3-1 Irradiation monochromatique a 254 nm

Les irradiations monochromatiques a 254 nm ont été réalisées dans un dispositif
constitué d'une enceinte cylindrique a base circulaire. Equipée d'une lampe UV germicide,
avapeur de mercure basse pression (General electric 15W G15TB), placée le long d'un axe

du dispositif, I'autre axe est occupé par un réacteur en quartz (figure 11.1).

La lumiére émise est monochromatique a 253,7 nm (figure 11.2).
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o 1
=iy

:<_ | : Enceinte cylindrique en auminium.

< Il - Réacteur en quartz.

- 111 : Lampe UV 15W.
- m
l— ]
— I

Fig. I1.1: Dispositif d’irradiation monochromatique a 254 nm.
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Fig. 11.2: Spectre d’émission de la lampe germicide 15 W.
11.3.2 Irradiation polychromatique entre 300 et 450 nm

Ce systéme d'irradiation, utilisé en photocatalyse, est constitué d'un tube fluorescent de
type (Philips TLD 15 W/05) placé a l'endroit de I'un de deux axes focaux d'un cylindre &
base circulaire (figure 11.3) le spectre d'émission de cette |lampe présente un maximum vers

365 nm et une largeur de bande a mi-hauteur de 50 nm (figure 11.4).
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1: Lampe UV

2 : Enceinte cylindrique a base circulaire 13 ;i )

3 : Réacteur en pyrex

4 : Agitateur

Fig. 11.3: Dispositif d'irradiation polychromatique entre 300 et 450 nm.

Le réacteur en pyrex a double enveloppe permettant une circulation d'eau, est placée selon
I'autre axe focal. Ce réacteur doit répondre a deux impératifs : éviter la perte du réactif par

évaporation, d'une part, et permettre le renouvellement en oxygene, d'autre part.

L’ homogénéité du milieu est assurée par une agitation magnétique.

20+

&
1

P(w/10 nm)
a
L

0,5+

00 . . >

Fig. 11.4: spectre d émission d une lampe polychromatique entre 300 et 450 nm.
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11.3.3 Irradiation polychromatique entre 275 et 350 nm

Ce systéme d'irradiation est utilisé principalement dans le procédé WO /UVayg

a ééréalisé dans un dispositif similaire a celui utilise en photocatal yse hétérogene.

270 280 290 300 310 320 330 340 350 360
wavelength (nm)

Fig.l1.5 : spectre d’ émission de la lampe polychromatique entre 275-350 nm.

La lampe utilisée est un tube fluorescent de type DUKE 20 W GL20E, placée le long

d'un axe du dispositif, |'autre axe est occupé par un réacteur en quartz (figure 11.3).

L’enceinte utiliste est équipée d'une lampe fluorescente type DUKE Sunlamp
20W GL20E émettant entre 275-350 nm avec un maximum d’émission a 310 nm (Figure
[1.5). En réalité cette lampe présente aussi des rais a 366, 405, 436 et 546 nm. On peut
sdlectionner la plage de longueurs d ondes d’irradiations souhaitées en faisant varier la

nature de réacteur (pyrex ou quartz).

Dans le réacteur en pyrex I’échantillon est irradié entre 290 et 350 nm seulement, alors

dans le réacteur en quartz I’ échantillon est irradié dans la plage 275-350 nm.
I1.4 Techniques d'analyses

I1.4.1 Spectrophotométrie d'absorption UV-Visible

Les différents échantillons de I'Orange Il prélevés au cours du traitement ont été
analysés par un spectrophotometre « Optizen 3220 UV » piloté par le logiciel « Optizen
view 2005». A une longueur d'onde égale a 484 nm correspondante au maximum

49



Chapitre Il Techniques expérimental es

d'absorbance du colorant. Informatisé pour la mémorisation et le traitement des spectres.

Les mesures ont été réalisées dans des cuves en quartz avec un trgjet optique de 1 cm.

La courbe d'étalonnage de différentes concentrations au maximum d' absorption du
colorant est donnée par lafigure11.6.

2,04

Y =1,98637 X
R =0,99992

1,54

DO

1,0 4

0,5

0,0

T T T T T T T T T T
0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 10

[ORI].10° M

Fig. 11.6: Courbe d’étalonnage de |’ Orange Il au maximum d’ absor ption.
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[11.1 Propriétés physico-chimiquedel'orangell
[11.1.1 Equilibre tautomérique

L’ Orange I, synonyme de I’ Acide Orange 7 est un colorant anionique monoazoique,
largement utilisé dans I'industrie de textile [119]. Il a été choisi car il est un bon exemple
d une famille large de colorants phényl azonaphtol.

Le groupement hydroxyazoique présente un tautomérisme azo-hydrazone. La forme
hydrazone est bathochromique comparée a la forme azo et possede une force tinctoriae

supérieure. En phase agueuse, les deux formes tautomériques sont en équilibre

(figure. 111.2).
SOzNa SO3Na
‘\

N H
/O
Forme azo Forme hydrazone

Fig.l11.1: Tautomérie azo-hydrazone de I’ ORII.

111.1.2 Spectre d absorption UV-Visible

Le spectre d'absorption UV-Visible d' une solution aqueuse 0,1 mM d'Orange Il a
pH naturel = 6.6 montre 4 bandes d absorbances. Deux bandes sont situées dans le visible
et les deux autres appartiennent au domaine ultraviolet.

Le spectre UV-Visible de |’ ORII est représenté sur de lafigure I11.2.
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1, -1
25000 228 nm, 25000 L.mol“cm

20000 P4
484 nm, 17550 L.mol “cm’

15000 —

254 nm, 10920 L.mol ‘em*
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¢ (L.mol™.cm’?)
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Fig. 111.2 : Spectre d absorption UV-Visible d’ une solution aqueuse 10* mol/L d’ ORII.

Dans la région du visible, une bande majeure est localisée & 484 nm (¢ = 17550 L.mol ™.
cm?) avec un épaulement vers 430 nm (¢ = 8230 L.mol.cm™), sont attribuées
respectivement alaforme hydrazone et |a forme azo.

Les autres bandes & 228 nm et 310 nm (¢ = 25000 L.mol™*.cm™ et ¢ = 7813 L.mol ™ .cm™
respectivement) situées dans la région ultraviolette sont attribuées respectivement au cycle
benzénique et naphtal énique du colorant [120-122].

L’ absorbance non négligeable a A = 254 nm explique le fait que I’ORII soit directement
photolysable a cette longueur d’ onde.

Les coefficients d absorption molaires (g) et les énergies (E) aux longueurs d onde

d'intérét sont rassemblés dans le tableau 111.1.

Tableau I111.1 : Coefficients d absorption molaire d ORI a différentes longueur

d’onde choisie.

A (nm) 228 254 310 365 430 484
e (L.mol*.cm™) | 25000 10920 7813 3613 8230 | 17550
E (joule).10™* 8,71 7,88 6,4 5,44 4,6 4,1

52




Chapitre 11 Résultats et discussions

[11.1.3 Détermination du pKa

Pour déterminer le pKa de I’ORII, nous avons enregistré les spectres d’une solution

10 mol/L aplusieurs valeurs de pH comprises entre 1 et 12 (figure 111.3).

0,0

T T T T
200 300 400 500 600
% (nm)

Fig.I11.3: Evolution des spectres UV-Visible de|’ ORIl (10 * mol/L) & différentes

valeurs de pH.

Par la suite, nous avons tracé la densité optique (DO) en fonction du pH. D’ apres les
résultats représentés dans lafigure 111.4, lavaeur du pKaest estimée a 11,80. Cette valeur est
en bon accord avec celle obtenue par Hihara et al. (pKa = 11,40) [120].

204 —&— 484 nm
' —e— 268 nm

154

DO

pKa =11.80

1,04

05

0 2 4 6 8 10 12 14

Fig. I11.4 : Evolution dela DO d une solution aqueuse de I’ ORIl (10 mol/L)
en fonction de pH.
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On observe qu’ en milieu basique (pH = 12), la couleur de la solution a changé virant

du rouge verslerouge foncé, indiquant un changement de structure.

En effet, nous avons constaté un élargissement de la bande la plus intense (A = 484 nm)
et I'apparition d'une nouvelle bande vers 340 nm. Ces modifications du spectre
correspondent alaforme anionique de I’ ORII.

En fin, d’'autres caractéristiques de I’ ORI sont consignées dans le tableau I11.2.

Tableau I11.2 : Caractéristiques physico-chimiques de |’ Orange .

Nom chirmique Sdl 4-[(2-Hydroxy-1naphthal enyl)-azo] -
benzensulfonate de sodium.
Formule moléculaire C14H11N20O4SNa
Classe chimique monoazoique
Amax 484 nm
Masse molaire 350, 33 g/mol
Solubilité dans |’ eau 116 g/L 430 C
Point de fusion 164 C’

I11.2 DEGRADATION DE L’ORANGE || PAR LESDIFFERENTS POA

L’Orange 1l est un polluant organique qui constitue une source de contamination de
I’environnement aguatique. Il est trés peu décomposé par la lumiére solaire et
difficilement éliminé par les méthodes conventionnelles de traitement de |’ eau.

L’ Orange Il posséde une fonction azotée qui est trés courante dans les col orants azoiques.

Ces colorants sont toxiques et inhibent le traitement biologique.

Donc il est important de trouver des méthodes plus efficaces pour traiter les eaux polluées
par I'Orange Il. Les procédés doxydation avancée sont des bons
alternatives/compléments des procédés de traitement conventionnels et ils seront dignes
pour étre étudiées[123].

Dans ce travail, nous allons étudier les cinétiques de la photodégradation de I’ ORIl par

différents procédés d’ oxydation avancés.
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Faute du manque des moyens mis a notre disposition, nous nous sommes uniquement
intéressés a la dégradation de I'ORII dans divers conditions sans tenir compte des

photoproduits intermédiaires formés avant d’ aboutir ala minéralisation du substrat.

[11.2.1 Photolyse directe

Wp———u—o —2— 5 o

0,8 4

0,6 4

c/c,

—=— 365 nm polychromatique (réacteur en pyrex)
—e— 310 nm polychromatique (réacteur en quartz)

0,4 -
254 nm monochromatique (réacteur en quartz)

0,24

0.0 T T T T T T T T
0 40 80 120 160 200

Temps (min)

Fig. I11.5: Cinétique de disparition del’ORII (Co = 10*mol/L) irradié & différentes
longueurs d’ondes a pH jipre = 6,6.

La figure I11.5 montre que le substrat ne se photolyse pratiquement pas lors d’une
irradiation dans le proche UV. Le taux de disparition ne dépasse pas les 2 % apres 3 heures
d’irradiation, tandis qu’il atteint les 15 % a 254 nm.

Cet effet de la longueur d'onde d'irradiation sur le comportement photochimique de
polluant pourrait étre expliqué d' une part par les différences relatives des coefficients
d’extinction molaire a ces longueurs d’ondes, et d autre part par la différence d énergie
portée par lesirradiations (Tableau I11.1).

Nous constatons ainsi que I’ ORIl ne s élimine pas efficacement par |a photolyse directe. I
est donc indispensable de tester d'autres systémes de photo-oxydation telles que:
la photocatal yse hétérogéene (TiO»/UV sg5), photolyse de H,0, (H20./UV 254), photolyse de
S,027(S:037/UV,ss), Fenton (Fe*/ H,0,), photo-Fenton (Fe**/ H,0./UV.s) et la

photolyse de W, ,035 (W;,032/UVa10) pour une élimination plus efficace de ce colorant.
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111.2.2 Photocatalyse hétérogene del’ Orangel |

Dans cette partie d étude, nous allons présenter I’ oxydation photocatalytique del’ ORII
(10" mol/L) en présence d un photocatalyseur : TiO, degussa P25 (1 g/L) apH libre et &
température ambiante, irradiées par une lampe polychromatique présentant un maximum

d’ absorption a 365 nm.

Cette étude a pour but, d’examiner la cinétique de dégradation de |’ ORIl en fonction de
temps d'irradiation et aussi, d'examiner I'influence de quelques paramétres sur la
dégradation photocatal ytique de ce colorant en présence de TiO,.

[11.2.2.1 Equilibre d’'adsorption

Avant de procéder a I'étude photocatalytique de la dégradation de I'ORII par le
systeme TiO,/UV, nous avons d’'abord commencé par |I'éude de son adsorption sur le
TiO, P25.

L’'intérét de cette éude est de veérifier la capacité d'adsorption du TiO, vis-a-vis du

substrat, et de déterminer le temps nécessaire pour atteindre |’ équilibre d’ adsorption.

Pour ce faire, nous avons suivi |’évolution de ce processus a I’ obscurité pendant 60 min
dans une solution du colorant de concentration égale & 10 mol/L contenant du TiO, P25
(2 g/L) apH initia égal 6,5 dans un photoréacteur en pyrex. On effectue des prél évements
a des intervalles de temps réguliers. Une fois filtré, I'échantillon est passé au
spectrophotometre UV/Visible et la concentration est déterminée a partir de laloi de Beer-
Lambert (fig. 11.6).
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Fig.I11.6 : Adsorption del’ ORIl (10 mol/L) sur le TiO, (1 g/L) &1’ obscurité
et a pHjipre= 6,5

Cette figure montre que I’ adsorption de I’ ORII sur le TiO, P25 est tres faible. |l a été
estimé a environ 3 % de la concentration initiale soit 3.10° mol/L. Le temps d’ équilibre
est alors estimé a 30 min d’ agitation.

De ce fait, toutes les solutions utilisées en photocatalyse hétérogene seront laissées a

I’ obscurité sous agitation pendant au moins 30 min avant de procéder aleur irradiation.

Le taux de recouvrement de la surface de catalyseur peut ére estimé par la relation
suivante :
surface recouverte

Taux de recouvrement = - x 100 (1.1)
Aire totale

Avec une masse moléculaire de 320,5 g/moal, le bleu de méthyléne occupe une surface de
120 A™ [127]. La surface correspondant & une molécule d’'ORIl est donc égae &
131,2A™

Dans nos conditions expérimentales : [ORII] = 10 mol/L et [TiO,] = 1 g/L.

Lasurface de TiO, recouverte est égale & : 3.10° x 6,023.10% x 131,2.10% = 2,37 m*.g .

Donc: Taux derecouvrement = % X 100 = 4,30 %.
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111.2.2.2 Facteursinfluencant la photocatalyse hétérogene del’ Orange |
[11.2.2.2.1 Influence dela concentration initiale en substrat

L’influence de la concentration initiale de I’ORII a été étudiée a pHjipe= 6,6 € a
température ambiante, pour une concentration fixe en TiO, (1g/L), et pour des

concentrations en ORIl comprises entre 10° mol/L et 10* mol/L (figure 111.7).

—=—[ORII] = 10" mol/L

—e— [ORII] =7,5x 10° mol/L
[ORII] =5x 10° mol/L

—w—[ORII] =25 x 10° mol/L
[ORII] = 10° mol/L

0,84

0,6 1

c/c,

04

0,2 4

00 . . y ; . ; , 4
0 40 80 120 160 200

Temps (min)

Fig. I11.7 : Influence de la concentration initiale sur la dégradation
photocatalytique de I’ ORII (10 mol/L).

Lafigure 111.7 montre bien que la dégradation de I’ ORI est fortement influencée par la
concentration initiale. On constate, que la dégradation de I’ ORI est plus rapide pour des
concentrations plus faibles, I’ augmentation de la concentration de I' ORIl de 10° mol/L &
10" mol/L diminue la dégradation de 100 % &35 % dans une durée de 40 min.

Ce phénoméne peut étre expliqué par le fait que I’augmentation de la concentration
initiale de colorant fait diminue la probabilité des réactions entre les molécules du colorant
et les radicaux hydroxyles. Ceci peut étre attribué a une diminution des sites actifs sur la
surface de photocatal yseur due au recouvrement de la surface par es molécules du colorant

ce qui est directement proportionnel avec la concentration initiale dORII, [128, 129].

Dans le tableau 111.3 nous représentons les constantes de vitesses, les vitesses initiaes et

les temps correspondants : tsoo, €t tgou.
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Tableau I111.3 : constantes de vitesses, vitesses initiales et temps de 50 % et 80 % de

dégradation.
[ORI] (MOI/L) | kepp (Min™) | 1/5 (Min) taowo (MiN) | Vo (Mol/L. min™)
107 0,06649 10,42 17 6,649.107
2,5.10° 0,03718 18,64 30,53 9,295.10°"
5.10° 0,01843 37,60 80 9,215.10”
75.10° 0,01661 41,73 107,65 1,245.10°
10" 0,01055 65,70 152 1,055.10°

Nous remarguons que la vitesse de dégradation augmente lorsgue la concentration initiale
du colorant augmente. Ce qui indique que I’ efficacité du processus augmente pour des

concentrations plus élevée du colorant.

La figure suivante représente la variation de la constante de vitesse en fonction de la

concentration initiale du colorant.

0,10

0,08

0,06

i L]

)

k (min

0,04

0,02

0,00 , ; : , : ; : ; : ;
0,0 02 04 06 038 1,0

[ORII] 10" (mol/L)

Fig.l11.8 : Effet dela concentration initiale sur la constante de dégradation
photocatalytique de |’ ORII.
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a) Etudecinétique:

Les expériences de la photodégradation de I’ORIl par le procédé UV/TiO, sont

montrées une cinétique de pseudo premier ordre, et la cinétique suit I’ expression suivante :
Ln (Co/Cy) = kappt s0it  C = Co exp (-Kappt) (111.2)
Ou : Cyestlaconcentration initiale du polluant.
C; est la concentration apres un tempst d’irradiation.
k,pp €st la constante de vitesse apparente pour une cinétique du premier ordre.

La figure I11.9 illustre les tracés de Ln (C¢/C;) en fonction du temps d'irradiation a

différents concentration initiale du colorant.

2,5 .,
= 10" mol/L

e 75x10°mol/L
204 5x 10° mol/L

v 25x10° mol/L
10° mol/L

1,5

In(C/C)

1,0

0,54

oo p= .

Temps (Min)

Fig.l11.9 : Etude cinétique du processus de dégradation photocatal ytique
de!’ORII (10* mol/L).

Ces résultats montrent que la dégradation photocatalytique de I’ ORI suit effectivement

une cinétique du premier ordre.

La relation entre la vitesse initiale de dégradation (V,) et la concentration initiale du
polluant organique est décrite par le model de Langmuir-hinshelwood (L-H) [122-128],
(figure111.10).
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V=-j—f=kc.% (11.3)
VO:-%:kC.ll:;—’Zj’CO (111.4)
- % =keKun T = % (1 + K, C) = (kK )ct (111.5)
- (%) dC = (kK y)dt = (1E + KLH) dC = (k,K,;)dt (111.6)

L’intégration de |’ équation (111.6) donne :

Ln E—‘t’ +kyy (Co— C) =k Kyt (111.7)
Si: C, < 10°mol/L = 1% ordre = Ln i_: = kK, 4t (111.8)
Si: Cy, > 10°mol/L = ordre z&ro = k;y (Co — C) = kK4t (111.9)
Donc: V= Kepp Co= % (111.10)

Ou' V,: lavitesseinitiale de dégradation (mol/L.min™%).
k. : La constante de vitesse de la réaction photocatal ytique (mol/L.min™).

K,y : Laconstante d adsorption de I’ ORI sur le dioxyde de titane (L.mol ™).

Latransformation linéaire de larelation (111.10) peut S écrire:

=40 (I1.12)

kapp kcKLH ke

La représentation de ks, en fonction de la concentration initiale Co est une droite

confirme le modél e de Langmuir-hinshelwood (figure 111.10) :

La pente de cette droite est donnée par 1/k. et I’ordonné al’ origine est égale al’inverse de

k K,y doulesvaeursdek, et K, suit bien le model de L-H, k. et K, ;; sont calculé :

ke = 1,1929.10° (mol/L.min™Y) K. =1,26.10° (L.mol™)
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100

1/k€pp= 6,64633 + 838289,21294 x C,
R=0,9879
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k =1,1929x 10° mol/L.min™

07 K,,=126x10°L.mol”
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Fig.l11.10 : Application du modéle L-H sur la cinétique de dégradation
photocatalytique de |’ ORII.

b) Taux derecouvrement

Letaux de recouvrement () de la surface peut étre calculé par larelation suivante [130] :

= KXo (111.12)

T 1+KCy

Ou K est la constante d'adsorption. Les résultats obtenus sont résumés dans le

tableau 111.4.

Tableau |11.4 : Taux de recouvrement de la surface de TiO, en fonction de la

concentration initiale d Orange 1.

[ORII] (M) 10° 2,5.10° 5.10° 7,5.10° 10"

0 (%) 55 75 86 90 92

c) Temps de demi-réaction
L’un des indicateurs les plus utile pour évaluer la vitesse d'une cinétique de premier

ordre est le calcule de tys.

C 1 Co, 1
ln?o‘* (Co—O) kg =k Kpt=>1t= koKim ln?0+k—c (Co— O) (11.13)
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n2 C
+ =9

vk o, (Tempsestimé) (111.14)

C
A t]_/z ,C:70 y t1/2:

Par substitué de k. et K, ; dans |’ équation (I11.14) on obtient lest, ,, estime.

En plus, pour une réaction de pseudo premier ordre, les temps de demi-vie sont calculés
par larelation suivante :

In2

t],=—=
1/2

127 Kapp

(t1/ : Temps apparent calcul€) (111.15)

Lesdifférents valeursde t,, et t; ,, sont consignés dans le tableau 111.5.

Tableau 111.5: les valeurs des temps de demi-vies calculés et estimés (¢, ,t;,) pour

différents concentrations en Orangel 1.

Co (Mol/L) t; 2 (calculé) t12 (estime) Aty ),
10° 10,42 14,62 4,2
2,5.107 18,64 29,14 10,5
5.10” 37,60 58,60 21

7,5.10° 41,73 73,24 31,51
10™ 65,70 107,71 42

Lafigure (111.11) donne lareprésentation graphique de t, ,, en fonction de C,.

120

100 "t (calculé)
® t (estimé)

80

60

t,, (min)

40

20

T T T T
0,00 2,50x10° 5,00x10° 7,50x10° 1,00x10
C, (mol/L)

Fig. 111.11: Variation des t ;, en fonction des différents concentrations

initialed ORII.
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L’ examen de ce graphe montre une différence entre ¢, , €t ¢, qui devient importante
avec |’augmentation de la concentration initiale, ce comportement pourrait étre expliqué
par le fait que la photodécomposition de I'ORIl donne lieu a |'apparition des
intermédiaires, qui peuvent aussi étre adsorbé compétivement sur la surface de TiOy,

induisant ainsi un retardement de demi-vies.

Les concentrations des produits finaux varient durant la réaction jusqu’a la minéralisation

et I’équation (II1. 3) peut ére modifié comme suit :

V= dc _ kc.kpy.C
dt 1+ kry -C+21iﬂ=1kiLH .Ci

(111.16)

k; et C; sont respectivement le constante d’ équilibre d’ adsorption et la concentration du
produit i. Par intégration de cette équation, les temps de demi-vies de la décomposition de
I’ORIl &C = 0,5C, sont :

_05C In2 In2 Y- kiC;

ti)s = PR + (111.17)

kckry kckLy

Cependant, a suite de cette analyse, on peut suggérer que la vitesse de formation des

intermédiaires soit directement proportionnelle a la concentration initiale du composé

parent, la déviation observé sur lafigure (111.11) est attribuable au terme Ln 2 ' kk‘TC‘ qui
crLH

devient plus important a des concentrations élevée en substrat [131].

Il peut donc étre recommandé gue lors de I’ é&ude de modéle cinétique, que la compétition
des produits intermédiaires formés durant le processus photocatalytique soit prise en

considération.
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111.2.2.2.2 Influence de la concentration initiale en catalyseur

L’effet de la concentration initidle de TiO, sur I'efficacité de dégradation
photocatalytique de I’ORII (10 mol/L) a été étudié pour des concentrations en TiO,
compriseentre 0.2 g/L et 3.5 g/L (figurelll.12).

—=—[TiO] =0.2gL
—e—[TiO] =059gL
[TiO] =0.75glL
—v—[TiO] =1gL
[TiO] =2glL
—<—[TiO] =3glL
[TiO] =35gL

1,0 -

0,8 4

0,2 1

0,0 : I . T . T r I r
0 40 80 120 160 200
Temps (min)

Fig. 111.12 : Influence de la concentration initiale en catalyseur sur la photocatalyse
hétérogéne del’ ORIl (107 mol/L).

Les résultats obtenus montrent que I’ efficacité de la dégradation de I’ ORIl augmente
avec |’augmentation de la concentration en TiO, de 0.2 g/L jusqu'a 3 g/L puis diminue.
Cette observation peut étre expliquée par la disponibilité des sites actifs sur la surface de
TiO, et la possibilité de la pénétration de lalumiere UV dans toute la surface du catalyseur
dans la solution causant une augmentation du nombre des radicaux OH® qui peuvent
participer aladégradation de I’ ORII. [129-132].

En revanche, au-dela de 3 g/L de TiO; (figure 111.13), la solution devient trouble et un
effet d’écran se produit et empéche ains la diffusion de la lumiere UV dans la solution
provoquant une diminution de I’ efficacité de processus de dégradation photocatal ytique de
I’ORII. [129-132].

La vaeur optimale ains obtenue est de 3 g/L. Cette valeur permet d atteindre un taux de
dégradation de I’ ordre 97,6 % apres 3 heures d’irradiation.
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Lafigure 111.13 montre I’ évolution de la constant de vitesse en fonction de la concentration

en catalyseur.

0,015

HC
£ 0010 -/.
i~ ./
0,005 - -/
0,000 4+—— —————————————————
00 05 10 15 20 25 30 35 40

[Tio] gl

Fig.l11.13 : Effet dela concentration initiale en TiO, sur la constante de dégradation
photocatalytique de I’ ORII.

Il faut noter qu'une expression modifiée de Langmuir-Hinshelwood est utilisée pour
evauer I'influence de lamasse de TiO,. [132] :

dC _ k.K.mrip;

Vo =
dt 1+K.mTio2

avec Myjoz - masse de TiO; (11.18)
Ou: k et K sont respectivement la constante de diffusion et la constante d’adsorption
apparente alasurface du catalyseur.

Lesvaeursdek et K sont obtenues par lalinéarisation de cette expression (Figure I11.14)

1 1 1
r_t 1 (111.19)
VO kaTiOZ k
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240
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80+

404

1V, = 53,32002 + 36,78945 * 1/m,

R =0,98547

k=0.01875g.L ™ .min*
K =1.44932¢" L

Fig.I11.14 : Linéarisation dela cinétique de disparition de |’ ORIl (10 mol/L).

111.2.2.2.3 Influence de la nature de photocatal yseur

Dans cette étude nous avons essaies de comparé |'efficacité de certains semi
conducteurs de type TiO, Millenium PC50, PC105 et PC500 avec le TiO, degussa P25 sur
la photocatalyse hétérogene de I’ ORII, une séries d’ expériences ont été réalises avec une

concentration constante d’ ORIl (10 mol/L) en présence de 1 g/L de chaque catalyseur.

Les caractéristiques principales de ces semi-conducteurs sont résumées dans le

tableau 111.6.

Tableau 111.6 : quelques propriétés physi co-chimiques des semi-conducteurs utilisés.

o » Taille des Surface spécifique
Type Origine Composition . » 1
particules (nm) (m°gr)
P25 Degussa Anatase/rutile 80/20 30 55+ 15
PC50 Millenium Anatase 20—-30 45+ 5
PC105 Millenium Anatase 15-25 75-95
PC500 Millenium Anatase 5-10 > 250
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Fig. 111.15 : Influence de différents types de photocatalyseur sur la dégradation
photocatalytique de I’ ORII (10 mol/L).

Dansle tableau I11.7 on résume les constantes cinétiques apparentes.

Tableau I11.7 : Les valeurs de kqpp €t £, pour différents semi-conducteurs utilise.

catalyseur Kapp (Min™) t12 (Min)
P25 0.01107 62,61
PC105 0.00725 95,60
PC50 0.00641 108,13
PC500 0.00526 131,77

Les résultats de lafigure 111.15 et le tableau 111.7 montrent que le TiO, degussa P25 est
le plus efficace pour la dégradation de I’ ORII. En effet on constate que ce dernier possede
le constante de vitesse |la plus importante.

Ce résultat confirme que | efficacité de la dégradation ne dépend pas uniquement de la
surface spécifique de semi-conducteurs.

L’ efficacité de TiO, P25 peut étre due a une recombinaison plus lente des paires
(e/h ™) que celle de Millenium PC50, PC105 et PC500.
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La faible activité photocatalytique des semi-conducteurs Millenium est généralement
attribuée au fait que les molécules du colorant sont fortement adsorbées sur la surface de
catalyseur et bloque ainsi les sites actifs menant a la saturation et par suite ala diminution
del’ efficacité de degradation [122].

L’ordre de I’ efficacité relative donc est le suivant : TiO, P25 > PC105 > PC50 > PC500.

A partir de ces résultats, nous avons décidé de continuer nos expériences uniquement avec
le TiO, DEGUSSA P25 comme catalyseur de référence.

Détermination de I’ efficacité photonique relative

Pour comparer |’ efficacité des différents semi-conducteurs, Serpon et al. [133] Ont
défini I’ efficacité photonique relative {; en prenant la vitesse de transformation du phénol

comme référence:

la vitesse initiale de transformation du substrat sur TiO2

¢ = (111.20)

" lavitesse initiale de transformation du phénol sur TiO2 P25

Dans le présent travail, et pour évauer les valeurs de ., nous avons préparé une
solution du phénol de méme concentration de I'ORIl (10“ mol/L), et on I'irradie en
présence de 1 g/L de TiO, P25 dans les mémes conditions de travaille qu’ auparavant. Les

valeurs de ¢, sont calculées et représentés dans le tableau (111.8).

On observe que tous les valeurs de ¢, sont inferieur a 1, et lavaleur la plus élevée de ¢,
correspond le catalyseur TiO, P25 ce qui confirme gque ce dernier est le plus efficace pour
la dégradation del’ ORII.

Tableau 111.8 : les valeurs du facteur photonique d’ efficacité pour la dégradation de

I’ORII par différents catalyseurs.

Photocatalyseur | Voriy (mol/L.min™) ¢ ¢, phénol
P25 0,0192.10° 0,41122 1
PC105 0,0165.10" 0,3519 _
PC50 0,0133.10" 0,28382 _
PC500 0,0078.10* 0,16752 _
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La figure suivante représente I’ effet de différentes concentrations des semi-conducteurs

utilisés sur la dégradation photocatal ytique de I’ ORI|.

0,030

—a—PC50 v
—e—PC 105
0,025 4 PC 500
—v—P25

0,020

e

k (min?)

0,010 4

0,005

0,000

0,0 0,5 1,0 15 2,0

[TiC] (9

Fig.l11.16 : Effet de concentration de différents semi-conducteurs sur la dégradation
photocatal ytique de |’ ORII.

Nous avons trouve précédemment que la valeur optimale pour TiO, P25 est de 3 g/L. On
constate par ailleurs que la dose optimale de PC105 est de 1 g/L. pour les deux autres
semi-conducteurs I’amélioration n'est pas significative pour des doses supérieures
az2glL.

111.2.2.2.4 Influencedu pH initial

Le pH initial de la solution est un parametre tres important qui affecte d'une maniere
considérable I’ efficacité de la photodégradation des colorants. Il peut changer |a structure

du colorant et affecter laréactivité du photocatal yseur [119].

L’ effet du pH sur la dégradation photocatal ytique d’ une solution (10 mol/L) d' ORIl a été
étudié en présence de 1 g/L TiO, P25 pour des valeursde pH : 1, 3, 9, 10 et 11 par gjout,
soit d'acide perchlorique (HCIO,) pour le milieu acide, soit de I’hydroxyde de sodium
(NaOH) pour le milieu basique. Les résultats sont représentés sur les figures 111.17 et 111.18

respectivement.
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Fig. 111.17 : Influence du pH sur la dégradation photocatalytique de I’ ORII.
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Fig.l11.18 : Variation de constante de vitesse en fonction de pH initial.

En effet, La surface du photocatalyseur devient positivement chargée dans le milieu

acide, négativement chargée dans le milieu basique et neutre a pH~6,5. Pour Ce dernier

cas, ce point s appelle le point de zéro charge.
TiOH + H" — TiOH," pH < 6.5 (111.21)
TiOH + OH™ — Ti0™ + H,0 pH > 6.5 (111.22)

Ce phénomene peut avoir un effet sur |’ adsorption et par consequent sur la dégradation

photocatal ytique.
71



Chapitre 11 Résultats et discussions

Pour notre colorant (ORII) qui est un colorant anionique, les molécules sont chargées
négativement dans toute la gamme du pH étudiée, on observe une forte adsorption dans le
milieu acide & cause des forces éectrostatiques attractrices entre le colorant et la charge
positif dela surface de TiO, selon I’ équation 111.21. [122].

En revanche, en milieu basique, on n’observe aucune adsorption sur la surface de TiO,
a cause des forces électrostatique répulsives entre ¢ —SO3 et TiO~, lesquels sont

prédominants dans cette gamme de pH.

Cependant, apres I'irradiation de colorant et dans I'intervalle de pH entre 1 et 9
(figure 111.18), on observe que la dégradation et maximale a pH = 3. Au dessous de cette
valeur, a pH trés acide (pH = 1) la dégradation diminue significativement et le taux de
dégradation diminue de 90 % a 82 % ce qui indique que I’ adsorption importante de I’ ORI |
dans le milieu trés acide est défavorable en raison de la faible migration des molécules du
colorant adsorbées sur la surface de TiO, et ainsi blocs la migration des molécules de
colorant adsorbé a la surface, ce qui diminue la pénétration de la lumiére UV au sein de
catalyseur. [134].

Au dessus du pH = 3 et lorsque le pH approche du pHpzc, Nous remarquons une baisse
de la réactivité photocatalytique de TiO,, ce phénomeéne a été expliqué selon Xi W et al
[135] par le fait que la charge de surface de I’ oxyde disparait, il ya donc beaucoup moins
d’interaction entre les particules, ce qui favorise le phénoméne d'agrégation et de
formation de clusters de TiO,. Car les clusters limitent la transmission et |” absorption de la

lumieére.

En milieu basique et a partir de pH = 9, le taux de dégradation augmente a son
maximum a pH = 11. Quatre vingt dix pourcent (90 %) de dégradation est achevée pendant
180 min, ce qui indique que le TiO, possede la meilleure activité photocatal ytique a des
valeurs de pH éevées, et que laforme anionique de I’ ORII se dégrade plus rapidement que
la forme moléculaire. Ce phénomeéne pourrait étre attribué aussi a I’augmentation des

radicaux OH® sdon laréaction suivante :
OH™ + h* — OH* (111.23)

Cerésultat est similaire a celui obtenu par Jing Li et al. [136].
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[11.2.2.2.5 Influence du flux lumineux

Bien que nous n’ayons pas pu mesurer I'intensité lumineuse, nous avons pris comme

indicateur le nombre de lampes utilisées.

1,04

—a—1 lampe
—e— 2 lampes
084 \ 3 lampes

0,2

0,0

T T T T T T T T T
0 20 40 60 80 100 120 140 160 180 200

Temps (min)

Fig. 111.19 : Influence de flux lumineux sur |a dégradation photocatal ytique de
I’ORII (10 mol/L).

Les résultats obtenus (Figure 111.19) montrent que la vitesse de dégradation augmente
lorsgue I’intensité d’émission augmente d'une lampe a deux lampes (V = K * Intensité
lumineuse). La vitesse de la réaction est aors directement proportionnelle au flux
lumineux. L’utilisation d'une troisiéme lampe n’'affecte plus la vitesse de la réaction
(V = K). A ce moment la réaction photocatalytique n’est plus dépendante de la radiation

incidente, mais essentiellement du transfert de masse [137].

Cet effet peut étre causé par le manque d électrons pour O, par exemple, par des
molécules organiques a proximité de la surface du TiO, et/ou par un exces de produit

occupant les sites actifs du catal yseur.

Tableau I11.9 : Influence de flux lumineux, calcul des vitesses initiales et des temps

correspondant a tsoy, €t tgoy, de dégradation.

Sources lumineuse ts09 (MinN) tgoe (MinN) Vo (mol/L.min™)
1 lampe 29,5 92,64 2.748.10°
2 lampes 19,6 59 3.203.10°
3 lampes 19,24 60 3.743.10°

73



Chapitre 11 Résultats et discussions

111.2.2.2.6 Influence desionsinorganiques

La dégradation photocatalytique des colorants est également effectuée en présence
des anions inorganiques tels que Cl~, NO3, HCO3, HPO3~, SO5 ... Ces anions sont
généralement présent dissous dans les rgjets industriels avec des teneurs dépendant de la

nature de I’ effluent, ainsi que du site ou sont effectués les prélévements.

Il est donc intéressant d’ éudier |’ effet des ces anions sur la dégradation de composes

organiques.

En effet, I'effet de ces anions sur la dégradation photocatalytique dépend de chague
ion, delanature des molécules atraiter et du milieu du traitement.

Pour évaluer I'importance de |’effet de ces anions inorganiques sur la dégradation
photocatal ytique de I’ ORI, des solutions du colorant contenant un sel de |I’anion a étudier
pour des concentrations 107, 102 et 10™ mol/L ont été irradiées dans des conditions

opératoires analogues a celle précédemment décrites.

a) Effet d'ionschlorure

1,04 .
—=—[CI]=0mol/L

—e—[CI7=10" mol/L
[CI] =107 mol/L
—w—[CI7=10° mol/L

0,8 1

0,6

c/c,

04

0,24

00 . ; . ; . ; . ; .
0 40 80 120 160 200

Temps (Min)

Fig. 111.20 : Influence d'ions chlorure sur la dégradation photocatalytique de I’ ORII.

Cette figure montre gue les ions chlorure ont un effet inhibiteur sur la cinétique de

dégradation de I'ORIl. On peut remarquer que cet effet est important pour une
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concentration de 10 mol/L. Les taux d’inhibition aprés 3 h d’irradiation sont de 11 %, 7 %
et 6 % pour des concentrations de 10, 107 et 10 mol/L respectivement.

L’ effet d'inhibition est souvent expliqué par une compétition d’ adsorption d’'une part, et
d’ autre part, par le fait que lesions chlorure agissent en tant que des piégeurs des radicaux
OH* conduisant a la formation des espéces oxydantes beaucoup moins performantes que

les radicaux OH® comme le montre la réaction suivante :
OH*+ CI”— ClI*+OQH"™ (11.24)

b) Effet d’'ionsnitrate

1.0 —=—[NO,] =0 mol/L

—e—[NO,] = 10" mol/L
[NO,] =107 mol/L

—v—[NO,] = 10° mol/L
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Fig. I11.21 : Influence d'ions nitrate sur la dégradation photocatalytique de I’ ORI|.

La figure I11.21 montre que I’addition des ions nitrate a la solution pour des
concentrations variant de 10° & 10" mol/L n’a aucun effet significatif sur la cinétique de
photodégradation de I’ ORII.

Abdullah et al. [138] ont également signalé que la présence de NaNO3 a eu un effet
négligeable sur la photodégradation de I’ éthanol et le 2-propanol sous |’ effet d'irradiation
UVv.
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c) Effet d'ionsbicarbonate

L’ effet de différentes concentrations en ions bicarbonate sur la photodégradation de
I’ORII estillustré dans lafigure 111.22.

104 —=—[HCO,] = 0 mol/L
—e—[HCO,] = 10" mol/L

08 [HCO,] =107 mol/L
—v—[HCO,] = 10° mol/L

0,6

c/c,

04

0,24

0,0 : I . T . T r I r
0 40 80 120 160 200
Temps (min)

Fig. I11. 22 : Influence desions bicarbonate sur la phototransformation de |’ ORI|
(10 mol/L) en présence de TiO..

Les résultats obtenus montrent que la photodégradation de I'ORII est accélérée par la
présence des ions bicarbonate pour des concentrations inferieures & 10" mol/L. Au-del3,

I’inhibition de la dégradation est dominante.
L’ effet inhibiteur a des fortes concentrations en ions HCO3, peut étre expliqué par :

e Une compétition d’ adsorption avec le colorant ala surface de TiO..

e Capturedesradicaux OH* pour produire des radicaux CO3~ moins réactifs.
HCO3 + OH® — CO3™ +H,0 (111.25)

Certains auteurs expliquent cet effet par un blocage des sites actifs du catalyseur [139].
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d) Effet d'ions hydrogénophosphate

L’ effet des ions hydrogénophosphate ( HPO3™) sur la photodégradation de I’ ORII a été
étudié par I’ addition de Na,HPO, ala solution.

1,0 N
—a&— [HPO,"] =0 mol/lL

—e— [HPO,] = 10" mol/L
[HPO,”] = 10” mol/L
—v— [HPO,] = 10° mol/L
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0,4
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0,0 . ; . ; . ; . ; .
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Fig. 111.23 : Influence d’ions hydrogenophosphate sur la dégradation photocatal ytique
del’ORII.

Comme le montre la figure 111.23, les ions hydrogénophosphate ont le méme
comportement que les ions bicarbonate. On peut observer que cesions ont un double effet
sur la dégradation photocata ytique de I’ ORI :

e Un effet inhibiteur pour une concentration égale & 10* mol/L, généralement
atribué, soit a une compétition d adsorption, soit a la réaction des ions
hydrogénophosphate avec les especes réactives photoproduites, notamment OH®
etht.

e Un effet accélérateur pour des concentrations relativement faibles (107 et
102 mol/L). Ce résultat est en désaccord avec les affirmations de plusieurs auteurs
gue les ions phosphate exercent un effet inhibiteur de la dégradation
photocatal ytique des polluants.
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€) Effet dionssulfate

L’ effet des ions sulfate sur la photodégradation de I’ ORIl a été étudié en présence de
Na,SO;.

1,04
—=—[S0,] =0mol/L

—e—[S0,]=10" mol/L
[S0,"] = 10” moliL
—v—[S0,"] =10° moliL

0,8
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04

0,2
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Fig. 111.24 : Influence d’ions sulfate sur la dégradation photocatalytique de |’ ORII.

On peut noter sur cette figure que la présence des ions SO;~ en concentration élevée
(10" mol/L) accélére la vitesse de réaction photocatalytique de I’ORII, Les ions sulfate
sont adsorbés a la surface du TiO, et par conséquent réagissent avec les trous positifs
photo-induits (h*) [140].

SO2~ + h* — SO3” (111.26)

L’anion radical sulfate (SO;~) formé est un oxydant fort (Eg = 2.6 V). Ce dernier, peut

participer au processus de dégradation photocatal ytique par |es réactions suivantes [141].

SO, +H,0 — S0%~ + OH* +H" (111.27)
S0, ™+ ORIl — SO3™ + Int; (111.28)
SO, +Int;— ....... — S03™ + CO; (111.29)

Ou Int; symbolise le premier intermédiaire formé et qui évolue vers la minéralisation
totale. La réaction 111.27 contribue a I’accélération de la réaction photocatalytique par

formation des radicaux OH".
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f) Effet d'ions persulfate

Nous avons étudié la transformation photocatalytique de I'ORIl (10" 4 mol/L) en
solution hétérogéne en présence de persulfate de sodium a des concentrations variant de
10 210° mol/L.

Les résultats sont représentés dans lafigure [11.25.

R —=—[S,0,”]=0mollL

—o—[5,0,1=10" mol/L
08 [S,0,"] = 10° mol/L
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Fig. 111.25: Influence d’ions S,0%~ sur la dégradation photocatalytique de I’ ORII.

D’ apres les résultats, nous avons constaté une dégradation significative de I’ORII en
présence des ions persulfate. On remarque que |le taux de dégradation de ce colorant est de
I’ordre de 67,81 % et 77 % aprés une heure d'irradiation pour des concentrations de
10” mol/L et 10° mol/L respectivement. En absence d'ions persulfate le taux de
dégradation ne dépasse pas les 44,90 % pour |le méme temps d’irradiation.

Cette accélération de la vitesse de dégradation photocatal ytique de I’ ORI est le résultat
d’ une réduction du phénomene de recombinaison trou/électron par capture les électrons de
la bande de conduction en produisant d autres especes oxydantes selon la réaction

suivante :
S,0% + epe — S04 + S03~ (111.30)

A travers ces résultats, il apparait clarement que les radicaux SO;~ et OH®

participent ala dégradation du substrat.
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g) Effet d'ionsbromate

Les ions bromate n'absorbent pratiquement pas a longueur donde dexcitation
(A > 300 nm).

104 —=—[BrO,] =0moliL

—e—[Br0,] = 10" mol/L
08 [BrO,] =107 mol/L
—v—[Br0,] = 10° mol/L
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04

0,24

0,0 : ; . T . T r I :
0 40 80 120 160 200
Temps (min)

Fig. 111.26 : Influence d'ions bromate sur |a dégradation photocatalytique de |’ ORII.

Les bromates sont parmi les oxydants trés forts qui accélérent |a photodégradation des
polluants organiques par capture des éectrons de la bande de valence, chose qui réduit le

phénomene de recombinaison trou/électron.

La réduction des ions bromate par les éectrons de la bande de conduction conduit a la
formation des espéces oxydantes tres réactives telles que les radicaux BrO; et |'agent

oxydant HOBr selon les deux réactions suivantes :
BrOz + 2H" + e~ - Bro; + H,O (111.32)
BrO; +6H"+6e~ — [BrO;,HOBr] -» Br™ +3H,O  (111.32)

On observe qu apres seulement 10 minutes de réaction, le taux de dégradation de
I’ORII passe de 12,65 % en absence de BrO3 a 22,96 % et 93,64 % pour des doses
appliquées en BrO; de 102 et 10" mol/L respectivement. L’introduction de cet
oxydant & une concentration de 10 mol/L conduit & une trés faible améioration de
dégradation de I’ ORI (Figure I11.26).
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[11.2.2.2.7 Influence de H,0,

L’influence du peroxyde d’'hydrogene sur la dégradation photocatalytique de |’ ORI
(10 mol/L) a été étudiée en faisant varier la concentration du H,O, de 10° & 10" mol/L

avec une concentration constante de TiO, (1 g/L).

1,0
—&—[H.,0] =0mol/L

—e—[H,0,] = 10" mol/L
0.8 [H,0,] = 10° mol/L
—v—[H,0,] = 10" mol/L

0,6

c/c,

0,4

0,24

0,0 : I . T . T : T .
0 40 80 120 160 200
Temps (min)

Fig. [11.27 : Influence de H,O, sur la dégradation photocatalytique de I’ ORII.

La Figure 111.27 montre que I’gjout de H,O, accélere la vitesse initiale de disparition de
I’ORII, qui atteint un maximum & 10 mol/L (k = 0,02819 min™), puis se stabilise &
102 mol/L (k = 0.02748 min™), pour diminuer avec I’ augmentation de concentration de
H.0,.

Cet accroissement de vitesse peut étre attribué a une augmentation de la concentration des
radicaux OH® alasurface de TiO,, par la capture d' éectrons de la bande de conduction

selon laréaction suivant :
H,O,+ e, — OH™ + OH* (111.33)

La stabilisation de la vitesse de dégradation de I’ ORI, se traduite par la superposition
des courbes des concentrations 10 et 10 mol/L, peut étre expliquée par le fait que la

surface de semi-conducteur soit saturée par la concentration d’ ORII et H,0..
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Pour des concentrations éevées en H,O, (10" mol/L), les réactions suivantes se

produisent :
H,0, + OH® — H,0 + HO;, (111.34)
HO, + OH® — H,0 + O, (111.35)

A partir de ces deux réactions, on voit bien qu’ une forte concentration en H,O, exerce
un effet négatif sur la cinétiqgue de photodégradation. En effet, ces deux réactions
consomment les radicaux hydroxyles OH® et hydroperoxyles HO, nécessaires a la
photodégradation de I’ ORII.

Donc la concentration optimale de H,O, pour une dégradation efficace de I’ORII
est 10° mol/L.

Les cinétiques obtenues dans cette étude sont du premier ordre. Les constantes
cinétiques apparentes et les coefficients de corrélations sont résumeés dans le tableau
suivant :

Tableau 111.10 : Constante de vitesse et coefficients de corréation de dégradation de

I’ORII a différentes concentrations en H,0.

[H205]o (mol/L) k (min™) R
0 0.0102 0.997
107 0.0282 0.989
10° 0.0275 0.986
10" 0.0149 0.988
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[11.2.3 Procédé H202/UV254

Dans cette partie nous alons éudier |'efficacité du procedé H,O./UVs4 sur la
dégradation d’ une solution aqueuse (10 mol/L) d' Orange Il & pH libre et & température
ambiante, dans un réacteur en quartz. Nous avons éudié la variation des différents
parameétres affectant la production des radicaux OH® tels que le pH initial, la concentration
initiale de peroxyde d hydrogéne et du colorant, et en fin I'influence de I’intensité

lumineuse.

Plusieurs chercheurs ont rapportés une décoloration et minéralisation des colorants par
le procédé H,0,/UV 254 €t ont prouvé que I'efficacité de décoloration des colorants dépend
de paramétres opérationnels.

Galindo et Kalt [142] ont démontré également que le processus H,O,/UV s, peut
détruire totalement le chromophore des colorants azoiques. Le taux de dégradation
dépend de la structure de la molécule et de la nature des groupes auxiliaires attachés aux

noyaux aromatiques.

Le procédé H,O,/UV s, est basé sur la production des radicaux OH® par la photo
décomposition du peroxyde d’ hydrogene. Ces radicaux sont des oxydants puissants de
potentiel d oxydation égal a 2,8 €V peuvent détruire complétement les polluants
organiques présents dans les eaux usees. En outre, le procédé H,O,/UV s, a plusieurs
avantages par rapport aux autres POA [143]:

e |l n"yaaucune formation de boue pendant |e traitement.
e |l peut étre effectué dans les conditions ambiantes.
e L’oxygene formé dans ce processus est également utile pour le processus du

traitement biologique en aérobie.

Le mécanisme de dégradation suit les étapes suivantes :

Hz0,+ H0 = HO; + H,0 + H* pKa=11,7 (111.36)
H,0; + hv — 2 OH° (111.37)
OH* + H,0, — HO3 + H,0 (111.38)
OH* + HO; — HO}+ OH~ (111.39)
2HO03 — Hy0,+ O, (111.40)
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OH® + OH* - H,0 + % 0, (111.41)
ORII + OH* — P (111.42)
gp+20H* — CO, + H,0 (111.43)

La réaction (111.37) représente I|'initiation, les réactions (111.38) et (I111.39) la
propagation, et en fin les réactions (111.40) et (111.41) la terminaison. Nous constatons,
également, que les réactions (111.42) et (111.43) sont les réactions ultimes caractérisant

I’ oxydation du substrat et des sous produits par les radicaux OH".
111.2.3.1 Spectre d’ absorption UV-Visible de H,0,

Le spectre UV-Visible montre que H,O, absorbe trés peu aux longueurs d ondes
supérieures a 300 nm, bien qu’il absorbe fortement aux longueurs d’ondes plus courtes
comprise entre 200 et 300 nm, et en particuliere a 254 nm.

Son coefficient d'absorption molaire a cette longueur d'onde est seulement de

24.7 L.mol™t.cm™.

Pour cette raison une lampe monochromatique a vapeur de mercure basse pression

eémettant a 254 nm est nécessaire pour la photo décomposition de H,0..

200

150

100+

e (L.mol™.cm™)

50+

. . 7 T .
200 250 300 350 400
A (nm)

Fig.I11.28 : Spectre d’ absorption UV-Visible d’ une solution aqueuse (10 mol/L)
du peroxyde d’ hydrogene.
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111.2.3.2 Effet thermique du mélange (ORIl — H;0y)

Avant de commencer |’ étude photochimique de I’ ORII par le procédé H,O,/UV 254, il @
fallu tout d’abord vérifier la part de la transformation thermique de la réaction entre le

colorant et |e peroxyde d’ hydrogéne a |’ obscurité.

Pour cette raison, nous avons préparé un méange o’ ORIl (10“ mol/L) et de H,O,

(10 mol/L). L’ évolution thermique du mélange a été suivie au cours du temps.
Le résultat représenté sur lafigure 111.29 montre un effet thermique négligeable.

Cerésultat nous permet de suivre I’ é&ude photochimique de la dégradation de I’ ORI|I.

——O0min
—— 10 min
20 min
—30min
45min
—— 60 min
90 min
—— 120 min
—— 150 min
—— 180 min

DO

200 ' 3(|)0 ' 4(|)0 ' 5(I)O ' 6(I)O
Temps (min)
Fig.I11.29 : Evolution thermique du mélange ORIl (10" mol/L) 4+ H20; (10™ mol/L).
111.2.3.2 Etude préiminaire (effet de : ORII/UV, ORI/ H,0, et ORI1+UV+H,0,)
L’ étude préliminaire a été effectuée dans les conditions suivantes :

e photolyse directe du colorant en absence de H,0..

e Latransformation du colorant en présence de H,O, al’ obscurité.
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e Laphototransformation du colorant en présence de H,O; et lalumiére UV.

1,0

0,84

—a—HQ0O, seul
—0— UV sl
H,0,/UV

0,6 H

Cc/C

0,4

0,2 4

0,0 — 3
0 20 40 60 80 100 120

Temps (min)

Fig. 111.30 : Evaluation des performances du procédé H,O,/UVas, sur la dégradation
del’ ORII.

Lafigure 111.30 montre que, le taux de dégradation de I’ORII en présence de H,0, a
I" obscurité est négligeable malgré la forte concentration en H,O, (10" mol/L) (égde a
1,5 % au bout de 120 min).

L’ ORII résiste encore a la photolyse directe a 254 nm. Le taux de dégradation ne dépasse

pas 9 % pendant 2 heures d'irradiation.

Cependant, le couplage H,O,/UV 5, améliore d’une maniére significative la dégradation
de I’ORII, gréce aux radicaux OH* formés sous I’ effet de la lumiére (équation 111.44). On

note une disparition de 90 % du colorant pendant 60 min.
H,O,+ hv — 2 OH" (111.44)

Ce résultat montre que le couplage H,O,/UV s, est bénéfique pour une dégradation
efficacede |’ ORII.
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[11.2.3.3 Influence de la concentration initiale en H,O,

La concentration initiale du peroxyde d’ hydrogene est un parametre important pour la
dégradation de I’ ORI par le procédé HyOo/UV 2s4.

Pour évaluer I’ effet de ce paramétre, des expériences ont été effectuées en fraisant varier la
concentration en H,O, de 10 & 102 mol/L contre une concentration fixe en ORII
(10* mol/L).

1,04

—=—[H,0)] = 10% mol/L
—e—[H,0] =10° mol/L

0,8 ’
[H,0,] = 10" mol/L

0,6

C/C

04

0,2 4

0,0 : I : T . T . I r I r I
0 40 80 120 160 200 240
Temps (min)

Fig. 111.31 : Influence de la concentration initiale en H,O, sur le processus de
dégradation de |’ ORII (107 mol/L) par |e procédé Ho0n/UVass.

D’apres ces résultats on peut constater que |’ efficacité du procédé augmente avec

I’ augmentation de la concentration en H,Os.

Le taux de dégradation augmente de 16 % a 54 % et & 97 % dans une période de 15 min

pour des concentrations 10, 10 et 10 mol/L respectivement.

Cette amélioration du procédé est due a la formation des radicaux hydroxyles

supplémentaires pour des concentrations é evées en peroxyde d’ hydrogene.

Pour des faibles concentrations, H,O, ne produit pas assez des radicaux OH® et par

conséquence letaux de dégradation serafaible.
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Tableau.l11.11 : Constantes cinétiques apparentes et temps de demi-vie pour différents

concentrations en H,O,.

[H-05] (mol/L) tso k (min™) R
10 113.81 0.00609 0.99582
107 16.26 0.04261 0.99261
10° 2.41 0.28697 0.99768

[11.2.3.4 Influence dela concentration initiale du colorant

L’'influence de la concentration initiale du colorant sur I'efficacité du procédé
H,O,/UV, a été étudiée en variant la concentration en ORIl de 10* 42,5.10° mol/L, contre

une concentration fixe en H,0, (102 mol/L).

1,0 5

—=— [ORII] = 10" mol/L

08 —e—[ORII] =7.5* 10° mol/L
[ORI] =5* 10° mol/L

—w—[ORII] = 25* 10° mol/L

0,6

c/c,

0,4 1

0,24

0,0 — o o s
0 20 40 60 80 100 120

Temps (min)

Fig. 111.32 : Influence de la concentration initiale d ORI sur le processus de dégradation
del’ORII (10 mol/L) par le procédé HoOn/UVas,.

Les résultats obtenus montrent que I’augmentation de la concentration initiale de
I’ORII de 2,5.10° & 10* mol/L diminue le taux de dégradation de 98 % & 63 % pendant
20 min de réaction. Ceci peut étre expliqué par le fait que la solution devient de plus en
plus imperméable au rayonnement UV. Ce qui conduit & une baisse de production des

radicaux OH* et par voie de conséquence une baisse de taux de dégradation [143].
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La dégradation de I’ ORII est bien décrite par une loi cinétique apparente d’ ordre 1 (figure
111.33).

10* mol/L

® 75x10°mol/L
5x 10° mol/L

v 25x10°mol/L

T T T T T T T T
0 20 40 60 80 100 120
Temps (min)

Fig.111.33 : Etude cinétique de dégradation de !’ ORIl (10 mol/L) par H.O./UV & 254 nm.

Les résultats représentés dans le tableau [11.12 montrent que |I’augmentation de la

concentration initiale du colorant diminue les constantes de vitesse apparentes de réaction.

Tableau.l11.12 : Constantes cinétiques apparentes pour différentes concentrations

en colorant.
[ORI1] (mol/L) tsoos k (min™) R
2,5.107 3 0.22739 0.98085
5.10° 6,33 0.10946 0.99442
7,5.10° 12,19 0.05682 0.991
10™ 20,34 0.03407 0.98619

cinétique est bien d’ ordre 1 apparent.
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111.2.3.5 Influence du pH initial

La réactivité du peroxyde d’ hydrogéne dépend du pH de milieu réactionnel. Pour cela
nous avons étudié I’ effet de ce parameétre a 3 valeurs de pH différentes: pH ige = 3,
PH jibre = 6,4 €t PH basique = 9,5.

Les solutions sont ajustées par I’ gout de H,SO,4 ou NaOH.

Les résultats sont représentés sur lafigure 111.34.

—"—PH, =64
—e—pH=3

pH=95

c/c,

0,0

0 20 40 60 80 100
Temps (min)

Fig.l11.34 : Effet du pH sur la cinétique de dégradation de I’ ORIl par H2O,/UVos,.

La figure [11.34 montre que I’ effet de pH pasique = 9,5 est presque le méme de pH jibre
avec une inhibition trés faible attribuée a la dissociation du peroxyde d’hydrogene en

anion hydroperoxyle (HOZ) qui consomme lesradicaux OH*® selon les réactions suivantes :

H,0, - H' + HO; (111.45)
HO; + OH® - OH™ + HO; (111.46)
OH* + HO; - H,0 + 03 (111.47)

A pH xide= 3 ladégradation de I’ ORII est achevé au bout de 75 min avec un taux de 98 %.
Cette accélération du procédé est due alaréactivité de H,O, dans e milieu acide.
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111.2.3.6 Influence delalongueur d onde

L’influence de la longueur d’'onde sur la dégradation de I'ORIl a éé étudiée en
utilisant une lampe polychromatique a 365 nm, et I’autre est monochromatique émettant

principalement a254 nm.

1,04

0,8 4

0,6

—m— ), = 254 nm monochromatique
—e— ), = 365 nm polychromatique

c/c,

044

0,2 4

00 T T T T T T T T T T T T
0 20 40 60 80 100 120

Temps (min)

Fig.l11.35 : Effet delalongueur d’ onde sur la cinétique de dégradation de I’ ORI| par
le procédé H,O,/UV.

Lafigure (111.35) montre que le taux de dégradation ne dépasse pas 16 % pour lalampe
polychromatique de longueur d’ onde 365 nm pendant 2 heures d’irradiation, tandis qu’il
atteint a 97 % pour la lampe monochromatique de longueur d’ onde 254 nm pour le méme
temps d'irradiation. Cette observation est expliguée par le fait que le peroxyde
d’ hydrogene n’ absorbe pas aux longueurs d’ ondes supérieures a 300 nm, donc il ne peut

pas produire des radicaux OH® dansle milieu réactionnel.
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111.2.4 Procédé S,0°/UVos,

Résultats et discussions

Nous nous sommes intéresses dans cette partie a |I’examination de I’ efficacité du

procédé S,02~/UV pour dégrader I'ORII (10 mol/L) en solution aqueuse.

Le persulfate (S,037) se comporte comme un agent oxydant extrémement puissant

capable de détruire pratiquement la plupart des polluants organiques, avec un potentiel

standard de 2,01 V plus élevé que celui de H,O, (Eg= 1,77 V).

La photolyse de persulfate en phase aqueuse a 254 nm conduit a la formation du

radical-anion SO;~ selon laréaction :

S,03 + hv - 2505~

(111.48)

Ce radical-anion est aussi un oxydant puissant. Son potentiel d’ oxydation est de 2,6 V, et

présente une trés large bande d' absorption entre 300 et 600 nm avec un maximum a

454 nm.

Le processus de photooxydation peut s expliquer par |e mécanisme radicalaire suivant :

S,03~ + hv - 2505

SO; +S,03~ — S0%~ +S,05

S0;™+ H,0 — OH* + HSO;

SO, + SO, — S,02-

SO+ OH* — HSO;

OH*+ OH*— H20;

ORI| + SO, — P

S/P + SO — Produits de minéralisation
ORIl + OH*— P

S/P+ OH®— Produits de minéralisation

(111.49)
(111.50)
(111.52)
(111.52)
(111.53)
(111.54)
(111.55)
(111.56)
(111.57)
(111.58)

A travers de ce mécanisme, il apparait clairement que lesradicaux SO, et OH® participent

al’ oxydation du substrat.
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111.2.4.1 Spectred absorption UV-Visible de S,03"

D’une maniere similaire a celui du peroxyde d hydrogéene, le spectre d’absorption
UV-Visible du persulfate (S,03~) montre une absorption dans un domaine de longueur

d’ onde compris entre 200 et 300 nm et en particulier & 254 nm.

A cette longueur d' onde le coefficient d absorption molaire du persulfate est de

19,6 L.mol t.cm™.

250

200

=

a1

o
1

100

e (L.mol ™ .cm™)

50

. T . 7 r T T
200 250 300 350 400
2 (nm)

Fig.I11.36 : Spectre d’ absorption UV-Visible d’ une solution aqueuse (10 mol/L)
de S,05™.

111.2.4.2 Etude préiminaire (effet de : ORII/UV, ORI1/S;0¢%, et ORIl +UV+ S,03%7)

Cette étude avait pour but de montrer I’efficacité du procédé S,037/UV a dégrader

I’ORII. Les 3 expériences suivantes ont été réalisees dans|’ordre :

e ORIl (10" M) + S,0%™ (10%mol/L) &I’ obscurité.
e ORIl (10*M) + UV en absence de S,03".
e ORIl (10*M) + S,02™ (10" mol/L) + UV,

Lafigure I11.37 montre |’ évolution de I’ absorbance du substrat en présence de persulfate a

I’ obscurité.
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——O0min
——15min
30min
——45min
60 min
—— 120 min
—— 150 min
—— 180 min

T T T T T T T T
200 300 400 500 600
Temps (min)

Fig.l11.37 : Evolution de I’ absorbance du substrat en présence de persulfate a I obscurité.

Les résultats présentés sur la figure 111.38 montrent gqu’a I’ obscurité I’ action de persulfate
sur le substrat est négligeable. Par ailleurs | apport de la photolyse directe de polluant est
trés modéré. Cependant, il S est avéré que le couplage (ORII+ UV + S,03%7) accélére d’ une
maniére significative le processus de dégradation. Le taux de dégradation était de 52 %

pour une heure d’irradiation.

0,8
06 —=— 5,0, saul
& —o— UV seul
c S,0,/ UV
0,4
0,2
0,0 : I . T r I r I r
0 40 80 120 160 200
Temps (min)

Fig.I11.38 : Evaluation des performances du procédé S,0¢%/UV sur la
dégradation de I’ ORII.
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111.2.4.3 Influence dela concentration initiale en S,03%~

L’ effet de la concentration initiale en S,0% a été étudié en fixant la concentration de

I’ORII 410 mol/L. Les concentrationsen S,02~ ont été variées de 10° 410 mol/L.

1,0

—=—[S,0,"] = 10° mol/L
—8—[S,0,"]=5* 10" mol/L

0,84
[S,0,°1=10" mol/L

0,6 H

c/c,

0,4

0,2 4

0,0 . ; = ; . ; . ; . ;
0 40 80 120 160 200

Temps (min)

Fig. I11.39 : Influence de la concentration initiale en S,03~ sur le processus de
dégradation de !’ ORII (10 mol/L) par $,02~/UV.

Les résultats obtenus (figure 111.39 et tableau 111.13) montrent que la vitesse de
dégradation augmente proportionnellement avec la dose appliquée enS,0%”. La
dégradation est quasi totale pour une concentration de 10° mol/L aprés 30 min
d'irradiation. Cette observation est attribuable ala participation des radicaux SOj .

Tableau.l11.13 : constantes cinétiques apparentes pour différents concentrationen S,05™.

[S,05°] (Mol/L) k (min™) tsoos R
10™ 0.00896 77,36 0.9787
5.10" 0.0558 12,42 0.9921
107 0.14569 475 0.9887
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[11.2.4.4 Influence dela concentration initiale du colorant

Cet effet a été éudié en fixant la concentration en S,0%2~ & 10 mol/L contre la

variation de la concentration du colorant de 10* mol/L 42,5. 10° mol/L.

Les résultats sont représentes sur lafigure [11.40.

—=— [ORII] = 10" mol/L

e [ORII] = 7.5x 10° mol/L
[ORII] =5 x 10° mol/L

—w— [ORII] = 2.5x 10° mol/L

c/c,

. ’777\\7‘

T T T T T T
80 120 160 200
Temps (min)

Fig. 111.40 : Influence de la concentration initiale de I’ ORII sur le processus de
dégradation de|’ORII (10 mol/L) par S,02/UV.

D’ apres ces résultats, on peut conclure que la cinétique de dégradation est inversement
proportionnelle a la concentration initiale du colorant. Les ty/, et les constantes apparentes
de vitesse confirment bien ce résultat (Tableau.l11.14).

Tableau.l11.14 : constantes cinétiques apparentes pour différentes concentrations en

colorant.
[ORI1] (mol/L) tso06 k (min™) R
2,5.10° 6,96 0.09953 0.9998
5.10° 20,66 0.03354 0.9982
7,5.10° 28,04 0.02469 0.9888
10™ 77,36 0.00896 0.9787
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111.2.5 Comparaison des procédés H,0./UVass et S,05%/UVoss

1,0

—=—H,0,/ UV
0,8 >
—e—S0,/UV

0,2

00 — - o
0 20 40 60 80 100 120

Temps (min)

Fig.I11.41 : Etude comparative des procédés H,O,/UV et $,0357/UV.

L’étude comparative de deux procédés sur la dégradation de I’ORII (10 mol/L)
montre que le procédé S,037/UV s, est plus performant et plus efficace que le procédé
H,0,/UVs. La disparition totale de I'ORII (10 mol/L) a été observée aprés 30 min
d'irradiation en présence d’ une concentration relativement faible en persulfate (10 mol/L)
alors gque le méme résultat est obtenu apres 120 min d'irradiation pour la méme

concentration en peroxyde d’ hydrogene.

En effet la constante apparente de vitesse est 4 fois plus faible dans ce dernier cas (tableau
111.15). Cette efficacité du procédé S,0% /UV peut étre attribuée a la participation des
radicaux SO;~ et OH® dans la dégradation du colorant, la différence de pouvoir oxydant
de deux entités (E, s,02- = 201V, Egn,0, =177 V) ne semble jouer aucun rdle dans

I’ efficacité du processus (I’ oxydation thermique est quasi nulle).

Tableau.l11.15 : comparaison des paramétres k, R et V, de deux procédés H,O,/ UVos, et
S,0271 UVasy.

S,087 1 UV 54 H,0/ UV s,
k(min | Vo (M min? R k(min | Vo(M min™ R
0.14569 1.45 10" 0.9887 0.03407 34107 0.98619
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111.2.6 Procédé de Fenton (Fe**/H,0,)

Dans cette partie, nous avons éudié la dégradation de I’ORII par le procédé Fenton
(Fe*'/H,0,) atempérature ambiante et & un pH au aentour de 3 pour éviter la précipitation
de fer ferrique. Les réactifs mis en ceuvre au coursde la réaction de Fenton sont le
fer ferrique (Fe*"), préparé & partir du produit (FeCls, 6H,0) et le peroxyde d’ hydrogéne
(H20,). Le mécanisme reéactionnel avancé par de nombreux chercheurs implique la

formation des radicaux hydroxyles et hydroperoxyles[144 - 146] (Tableau 111.16).

Tableau.11.16 : Mécanismes de décomposition de H,O, par Fe** [144].

réaction constante Equation
Fe** +H,0, — Fe?* +HOy +H* 3,1x10°® (111.59)
Fe?* + H,0, — Fe** + OH® + OH- 63 (111.60)
Fe** + OH* > Fe** + OH- 3,2x10° (111.61)
OH® +Hx0; — HO; +HO 2,7x10° (111.62)
Fe** + HO, — Fe®* +H" + 0O, 2,0x10" (111.63)
Fe*" +HO; +H" — Fe* +H0; 1,2x10° (111.64)

En outre, les réactions entre les radicaux formés doivent étre prises en compte :

20H* — H,0, (111.65)
2 HO, — H,0, + O, (111.66)
HO3 + OH® — H,0 + O, (111.67)

111.2.6.1 Effet du rapport [H20]o/[F€* o

Dans ce paragraphe, on sest propose de montrer I'influence du rapport R
([H202]o/[Fe*]0) sur la cinétique de dégradation de I'ORII (10" mol/L). Nous avons fixé
la concentration du Fe** &5.10* mol/L et nous avons fait varier celles du H,O, de 10* a
2,5.10°mol/L (R=0,2.0,5. 1. 2. et 5).
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Les résultats obtenus sont regroupé dans lafigure 111.42.

Cc/C

00 4+———F——— 17—
0 20 40 60 80

T 1 T
100 120 140 160
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Fig. 111.42 : Influence du rapport [H20;] o/[ F€**] o sur la dégradation o ORII par le
réactif de Fenton.

Sur cette figure on constate que I'augmentation du rapport R engendre un
accroissement de I'efficacité du procédé Fenton. La dégradation complete est obtenue

pour un rapport de R = 5 apres 30 min de réaction.

En plus, on constate que les courbes ont la méme allure. La vitesse de réaction est
rapide au début du traitement puis atteint un palier correspondant un taux d abattement de
50 %, 64 %, 81 % et 86 % pour les rapports 0,2. 0,5. 1 et 2 respectivement. Ce phénomeéne
peut étre expliqué par le fait que le peroxyde d’ hydrogene est totalement consommé avant
I’ oxydation totale de I’ ORI par le réactif de Fenton (Tableau 111.17).

Tableau 111.17 : Constantes cinétiques apparentes pour différents rapport R.

[Fe¥*To(M) | [H202]o(M) | Rapport (R) | k (min™) | % dedisparition (30 min)
510" 10" 0,2 0.0046 7.68
510" 25.10" 0,5 0.01925 39
510" 5.10™ 1 0.03194 58
510" 103 2 0.06221 86
5.10™ 25.10° 5 0.12012 98
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I11.2.6.2 Effet dela concentration initiale en ORI |

Pour étudier |’ effet de la concentration de I’ ORII sur |’ efficacité du procédé de Fenton,
nous avons choisi le rapport R=1 (¢’ est-a-dire une concentration de peroxyde d’ hydrogene
de5.10*mol/L) et nous avons varié la concentration du colorant de 2,5.10° 410 mol/L.

L es résultats obtenus sont consignés dans lafigure I11.43.

1,04

—=—[ORII] = 10" mol/L

—e— [ORII] = 7,5x 10° mol/L
[ORII] = 5x10° mol/L

—w—[ORII] = 2,5x10° mol/L

0,8 -

0,6 -

c/c,

0,44

0,2 4

0,0 —— 17—
0 20 40 60 80 100 120

Temps (min)

Fig. 111.43 : Influence de la concentration initiale en polluant sur la dégradation de’ ORI|

par le réactif de Fenton a pH = 3.

On observe sur cette figure que le taux de dégradation diminue de 90 % a 39,5 %
lorsque la concentration du colorant augmente de 2,5.10° 410 mol/L (Tableau 111.18). Ce
résultat est prévisible du moment ou un grand nombre de molécules d' ORII sont a oxyder

par le méme nombre d’ espéces oxydantes.

Tableau 111.18 : Constantes cinétiques apparentes pour différentes concentrations

en colorant.
[ORII] (mol/L) K (min™) % de disparition (30 min)
2,5.10° 0.1065 90
5.107 0.04175 69
7,5.10° 0.03606 58,9
10" 0.01925 39,5
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111.2.7 Procédé photo-Fenton (Fe*/H,0./UVs4)

L’ oxydation de I'ORI| par e procédé photo-Fenton (UV/H,O,/Fe*) a été étudiée pour
juger la performance apportée a la dégradation de la matiére organique en solution
agueuse.

Pour un pH = 3, I'ion fer(lll) se trouve en grande partie sous forme de I’ espéece
Fe(OH)*". Cette espéce absorbe la lumiére UV dans la région 250 < A < 400 nm
nettement mieux que I'ion Fe**. La réduction photochimique de Fe(OH)** en solution
agueuse permet d'une part de produire des radicaux OH® supplémentaires , et d autre

part, de catalyser la réaction de Fenton par larégénération del’ion Fe**:

Fe** + H,O — Fe""(OH) %" + H* (111.68)
Fe""(OH) % + hv — Fe** + OH* (111.69)
Fe?* + H,0, — Fe"'(OH)** + OH* (111.70)

Les principales voies de production desradicaux OH® dans ce procédé seront donc :

e Laphotoréduction directe du Fe(ll1).

e La photolyse de H,O, (cette voie joue un réle mineur en raison d une part de
I’ absorption de la majorité des photons par le fer ferrique et d’ autre part de safaible
vitesse de dissociation).

e Laréaction de Fenton: réaction entre H,O, avec les ions Fe(ll) formés par
photoréduction du Fe(l11).

Nous avons essayé, d éudier I’influence du rapport R = [H.O-]o/[Fe*]o sur la cinétique de
dégradation de I'ORIIl. Notre éude a porté essentiellement sur l'influence de la
concentration initiale du peroxyde d’ hydrogene pour différents rapports R, et I'influence

de la concentration initiale du col orant.

101



Chapitre 11 Résultats et discussions

111.2.7.1 Effet du rapport [H205]o/[F€e* o

Dans le but de montrer l'influence du rapport R = [H»0,]o/[Fe¥]o sur le taux de
dégradation de I'ORII par le procédé photo-Fenton, nous avons fait varier la concentration
du peroxyde d'hydrogéne de 10 & 2,5 10 mol/L pour une concentration constante des
ions ferriques égale & 5.10°% mol/L. Les résultats obtenus sont regroupés dans la
figure 111-44.

0,0

Temps (min)

Fig. 111.44 : Influence du rapport [H»0,] o/[ F€**] o sur la dégradation d’ ORII par le
procédé photo-Fenton.

On constate que la dégradation de polluant peut atteindre un taux de 97 % pour un rapport
égal a5 aprés 15 min d'irradiation.

Ce taux d’abattement élevé peut étre expliqué par le fait que I’addition de H,O, dans le
milieu conduit d’une part a une augmentation importante des radicaux hydroxyles générés
au début de traitement, et d autre part que les ions ferriques contribuent a la dégradation
non seulement par la production de radicaux OH* a 254 nm mais auss en catalysant

directement la réaction de Fenton.
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[11.2.7.2 Effet dela concentration initiale du colorant

Pour éudié I’effet de la concentration initiale du colorant, nous avons varié la

concentration de |’ ORI de 2,5.10° & 10 mol/L pour un rapport égale & 1.

1,0

—=— [ORII] = 10* mol/L

—e— [ORII] = 7,5x10° mol/L
[ORIN] = 5x10° mol/L

—v— [ORII] = 2,5x10° mol/L

0,8 1

0,24

0,0

0 10 20 30 40 50
Temps (Min)

Fig. I11.45 : Influence de la concentration initiale d ORI sur la dégradation del’ ORII par
le procédé photo-Fenton a pH = 3.

La Fig. 111.45 montre la similitude entre le procédé de Fenton et le procédé photo-
Fenton. En effet, la dégradation de I’ORII est beaucoup plus importante pour de faibles
concentrations. Elle est de I'ordre de 95 % apres 4 min d'irradiation pour une
concentration de 2,5.10°° mol/L en polluant. Cette accéération de la dégradation de I’ ORI|
par le procédé photo-Fenton peut étre attribuée a la production supplémentaire des

radicaux OH* pour la méme quantité de matiére organique a oxyder.
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[11.2.8 Comparaison des procédés Fenton et photo-Fenton

1,0

—a—Fe"H,0,
—o— Fe"/H,0/uV

0,8 1

0,6

c/c,

0,4

0,24

w4+

Temps (min)

Fig.l11.46 : Comparaison des performances des procédés Fenton et photo-Fenton
a 254 nm.

L’ éude comparative des deux procédés montre que la cinétique de |I’oxydation de
I’ORII par les radicaux hydroxyles est beaucoup plus rapide avec le procédé photo-Fenton.
La digparition totale de I’ORII est accompli au bout de 15 min d'irradiation pour le
premier procédé pour un rapport R ([H205]o/[Fe*]o) = 1 contre 30 min pour le second

dans les mémes conditions.
L e procédé photo-Fenton permet une réduction du temps d’irradiation de 50 % environ.

Cet effet positif de I’irradiation sur le taux de dégradation implique la photoréduction des
ions Fe** aux ions Fe?* qui produisent de nouveaux radicaux OH® avec une vitesse

importante en plus de la photolyse de H,O..

Le systéme photo-Fenton qui produit des ions ferreux par voie photocatalytique permet

donc d obtenir une vitesse de dégradation plus importante.
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111.2.7 Procédé WigOs,"/UVaig
[11.2.7.1 synthése de décatungstate de sodium dihydraté (NasW10032.2H,0)

Le décatungstate de sodium n’ étant pas un produit commercial, nous I’ avons synthétisé

en s accordant alalittérature [147].

1) Protocole expérimental : Le décatungstate de sodium (5.10° mol/L) a été préparée
par la dissolution de 33 g de tungstate de sodium deux fois hydraté dans 200 ml
d eau distillée et 1a solution obtenue est portée a |’ ébullition dans un ballon a reflux.
Cette solution sera gjoutée a un volume équivalent d’ acide chlorhydrique 1 molaire
lui aussi sous reflux a ébullition. Le mélange obtenu sera laissé sous chauffage
pendant 10 secondes supplémentaires puis on le refroidit rapidement a 30° C dans
un bain de glace/méthanol sous agitation. A cette température on gjoute 117 g du

NaCl solide (valeur proche de la saturation) et on continue arefroidir jusqu’a 0°C.

Le ballon contenant le précipité formé sera laisse au congélateur pendant une
nuit, puis filtré et seché sur verre fritté (taille 4). Le précipité obtenu sera suspendu a
chaud dans I’ acétonitrile puis filtré sur verre fritté de nouveau. Le filtrat est placé au
congdlateur jusgu'au début de formation des cristaux péles jaunétres. La
cristalisation est favorisée par évaporation de solvant par chauffage doux. Aprés

plusieurs recristallisations, le produit obtenu seralaissé secher sous|’air libre.

2) Caractérisation
a) Spectre d absorption UV-Visible

Le spectre UV-Visible de décatungstate de sodium (5.10° mol/L) dans I’ acétonitrile
montre une bande caractéristique principale avec un maximum d’ absorption situé a 324
nm, |’absorbance a cette longueur d’onde est attribué au transfert de charge O—W de
W10, [148-150]. A cette longueur d’onde nous pouvons déduire le coefficient
d absorption molaire de DT qui est € = 14121 L.mol™*.cm™ (figure 111.47).
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Fig.I11.47 : Spectre d’ absorption UV-Visible de WyOs,* (5.10° mol/L) & 310 nm.

b) SpectrelR

Le spectre IR obtenu contient plusieurs bandes a divers positions et intensités. On note
en particuliére la bande intense vers 958—968 cm™ caractéristique de la bande
vibrationnelle d @ ongation de laliaison W= O et |es bandes vibrationnelles de déformation

dans et hors plan (symétrique ou antisymétrique) de liaison W—0Op—W vers 895—802 cm™.
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Fig.l11.48 : Spectre IRde DT synthétisé.
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c) Autre caractérisations

La formation de I’anion décatungstate a été confirmeée par la mise d’une goutte de la
solution du réactif préparé sur une spatule métallique ou sur papier aluminium. On observe
alors une coloration bleu intense qui se développe sur la spatule caractéristique de |’anion
W,,03; forme réduite de I'anion décatungstate. L’anion W;,03, se régén&e par

oxygénation da la solution et la coloration bleue disparait.
111.2.7.3 Mécanisme

Les polyoxométalates tel que le décatungstate de sodium NasW3003, ont des
propriétés catalytiques intéressantes, I’irradiation de ce matériau au proche UV conduit a
la formation o un état excité extrémement puissant [W1oOs"]* de potentiel d’ oxydation
(Eo = 2,5-2,6 V) qui peuvent pratiqguement dégrader n’importe quel polluant organique, et
de bande de gaps de 3,6-3,8 V similaire acelui de TiO; (3,2 V). [148, 149].

En effet, Jusgu'a présent, la voie photocatal ytique primaire des POMs n’est pas claire,
Yamase, Papaconstantinou, et Hu [150,151] ont signaé que la photo-oxydation des
produits organiques avec les POM. a égadement effectué par l'intermédiaire des
radicaux OH".

W10z" (e~ +h*) + H,O — W05 (e7) + OH* + H* (111.72)
W00 (e7) + Oz — [W1903,04]” (111.72)
[W1003202]” — W100z" + 05~ (111.73)
05" + H*— HO3 (111.74)

En outre, I'espece 057 /HO; formée ainsi pourrait jouer un rble importante dans la

dégradation et laminéralisation finale des intermédiaires. [150].

Hill et al. [151] Ont postulé que les polyoxotungstates solubles oxydent les substrats
organiques par l'intermédiaire de |’ éat excité [W100s"]*.

Wi1002" + hv — [W1002*]* < W1002" (e7+h*) (111.75)

[W1003*]* + ORIl — W13Os,> + ORI, (111.76)
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Alors que, A. troupis et al. [152] a signalé que la dégradation de I’ ORIl peuvent étre
effectue par I'intermédiaire des radicaux OH® et I'é&at excité [WyOz']* selon le

mécanisme suivant :

W102" + hv — [W1002*]*. (111.77)
[W1002 ]* + H,O — WOz (e7) + OH® +H* (111.78)
[W100*]* + ORIl — POM(e~) + (produits d’ oxydation). (111.79)
OH* + ORIl - OH~™ + (produits d’ oxydation). (111.80)
Ains  W100s" (e7) + ORIl — W1003," + (produits de réduction). (111.81)

Cependant, I’ objectif de cette étude est de montrer |’ efficacité de ce procédé pour dégrader
I’ORII et de mettre en évidence I'influence de différents parametres expérimentaux
affectant la cinétique de dégradation.

111.2.7.4 Efficacité de systéme W100324_/UV310

L’ objectif de ce paragraphe est de montré I’ efficacité du systéme W1qOs /UVag &
dégradé |’ ORII.

En effet, nous avons procédé a testé tous d'abord la transformation thermique de L’ ORI
en présence de DT a I’ obscurité, puis nous avons irradié une solution de I'ORII par UV
(310 nm) en absence de photocatalyseur. La figure 111.49 montre que la disparition du
substrat est quasiment nulle dans les deux cas et ne dépassant pas les 2 % aprés 4 heures de
contact.

Le couplage DT/UV aamédlioré nettement |le processus de dégradation. En effet |e taux de
dégradation atteint les 60 % pour uneirradiation de 4 heures. Les constantes apparentes ont
été éval uées respectivement & 1,16.10™, 3,94.10°°, 0,00392 min™. Les temps de demi-vies
calculés sont respectivement 84.59, 293.20, 2.94 heures.
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Fig.11.49 : Evaluation des performances du procédé WioOs,* /UVaio sur la
dégradation de I’ ORII.

Nous avons constaté par ailleurs que le pH de la solution diminue progressivement au
cours de I’irradiation ce qui pourrait ére un indicateur sur la formation des especes acides
a bas poids moléculaire (acide oxalique, acide acétique, acide formique...) avant la
minéralisation totale de polluant [147].

[11.2.7.5 Influence du rapport R = [DTA]o/[ORI 1]

Nous éucidons dans ce paragraphe |'effet du rapport en concentration entre le
photocatalyseur et I’ ORI|.

La concentration en substrat étant fixé & 10 mol/L, nous avons procédé a faire varier la

concentration en DT de 10 mol/L 47.10* mol/L. Rvariéalorsde 1 a7.

Le résultat consigné dans les figures 111.50, 111.51 montre clairement que |’ efficacité
augmente avec le rapport pour atteindre un optimum pour R = 4, au-dela de ce rapport la

dégradation diminue pour se stabilisé apartir deR = 5.
La concentration de DT devient aors un facteur limitant.

L es constantes cinétiques (tsoy et Kapp Sont donnés dans le tableau 111.17).
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Fig.111.50 : Influence du rapport [DTA] /[ ORII] ¢ sur la dégradation de I’ ORII par le
procédé W03, /UV & 310 nm.
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Fig.l11.51 : variation des constantes de vitesse en fonction du rapport R.
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Tableau.l11.17 : constantes de vitesse pour différents rapport R.

R=[DTA] o/[ORI] o t500 k (min™) Coefficient de corréation
1 380.85 0.00182 0.99450
2 285.24 0.00243 0.99893
3 189.90 0.00356 0.99814
4 180.50 0.00384 0.99854
5 222.16 0.00312 0.99936
6 221.45 0.00313 0.99874
7 223.59 0.00310 0.99719

[11.2.7.6 Influence de la concentration initiale du colorant

Aprés |’ optimisation du rapport R (optimisation de la concentration en W10s,*), nous
avons étudié I’ effet de la concentration du colorant sur I’ efficacité du procédé. Pour cela,
nous avons varié la concentration de I’ ORI de 10 42,5.10” mol/L pour une concentration
fixe de W10Os" égale 4.10" mol/L. Les résultats sont présentés sur lafigure 111-52.

1,04

—=—[ORII] = 10" mol/L

—e—[ORII] =7,5* 10° mol/L
[ORII] =5* 10° mol/L

—+—[ORII] =2,5* 10° mol/L
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Fig.l111.52 : Influence de la concentration initiale du colorant sur la dégradation de I’ ORII
par e procédé WioO0s" /UVa1o.

La figure 111.52 montre que la diminution da la concentration initiale du colorant

améliore significativement la dégradation.
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[11.2.7.7 Influence du pH initial

Le pH de la solution joue un réle important dans le processus de dégradation par le
décatungstate, sa valeur est déterminante pour garder les ions W10Os,* en solution comme
espéces majeures. En effet, la stabilité et la spéciation de polytungstates en solution
aqueuse est trés dépendante du pH. I a été montré que pour des valeurs de pH variant entre
6,9 et 4,3, la photoréactivité des ions décatungstate a été préservée mais pas pour des
valeurs plus éevées du pH. Ce comportement a été attribué a la formation des especes
type-Keggin (HaW1,04") avec une absorption a une longueur d'onde plus basse
(A = 260—265 nm) [153, 154].

Les résultats présentés sur la figure 111.53 sont en bon accord avec les données de la

littérature pour d’ autres substrats.

En effet, le milieu basique a atténué considérablement I’ efficacité de systeme (disparition

de !’ ordre de 3 % seulement apres deux heures d’irradiation a pH10).

Cependant, le taux de dégradation est de 40 % et 24 % en milieu acide ades pH 4,3 et 2,5

respectivement pour 2 heures d'irradiation.

c/c,

02+

0,0

Temps (min)
Fig.l11.53: Influence du pH initial sur la dégradation de |’ ORIl par le procédé
Wi0032* /UVa1,

En conclusion pour une concentration du substrat de 10 mol/L, les conditions optimales
pour une meilleure dégradation de substrat ont éé obtenue pour [DT] = 4.10* mol/L et
pH : 4,3 alors que le processus de dégradation est défavorise pour des solutions tres acides
ou dacalinité importante. Ce résultat est en bon accord avec celui rapportés dans la
littérature indiquant la bonne réactivité de I’ion décatungstate dans une fourche de pH
alant de4,3a6,9[154].
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111.2.7.8 Influence desionsinorganiques

La présence des ions inorganiques dans le milieu réactionnel affecte significativement
la cinétique de dégradation de I’ ORII par |e décatungstate de sodium. Cependant, leur effet
dépend de chaqueion.

Dans ce travail, nous avons étudi€ |’ effet de trois ions inorganiques sur la dégradation de
I’ORII (5.10°° mol/L), qui sont : les ions bicarbonate (HCO3), les ions hydrogénophosphate

(HPO3) et lesions chlorure ( Cl™) avec une concentration de 10 mol/L pour chagueion.

1,04

0,8 1

—a— 0 mol/L
—e—[HCO,] = 10” mol/L
02 [CIT =107 mol/L

—v—[HPO,] = 10” mol/L

w477
0 40 80 120 160 200 240
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Fig.l11.54 : Influence d'ions inorganiques sur la dégradation de I’ ORII par |e procédé
W100s*/UVa10.

Les résultats obtenus ont montré que tous ces ions ont un effet inhibiteur sur le taux de
dégradation de I’ ORII. La plus forte inhibition a été observée pour les ions bicarbonate qui
ont ralenti la dégradation de 72 % puis lesions phosphate de 53 %. On constate par ailleurs
gue I’ effet inhibiteur des ions chlorure n’est pas appréciable relativement aux deux autres

ions. Elles ne dépassés pas les 4 % pendant 5 heures d'irradiation.

L’ effet des ions bicarbonate pourrait étre expliqué par I’ affirmation des plusieurs auteurs
gue la dégradation par les ions décatungstate passe par la formation des radicaux OH*® qui

serons dans ce cas captés par les ions bicarbonate.

La méme explication peut ére avancée pour justifier I'inhibition par gout des ions
chlorure et des ions hydrogenophosphate qui sont des piégeurs des radicaux OH°.
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CONCLUSION GENERALE

L Travail réaisé au cours de cette étude s'inscrit dans le cadre général de la
edépollution des eaux usées. Il a eu pour objectif d'étudier et de comparer les
performances de différents procédés d oxydation avancée, sur la dégradation en milieu
aqueux dun colorant azoique de textile (Orange 11). Nos objectifs éaient de démontrer
I” efficacité de ces procédés pour I’ éimination de ce colorant et d’ optimiser les paramétres

expérimentaux affectant la vitesse de dégradation.
L es résultats obtenus indiquent que :

« La dégradation de ORIl par photolyse directe a différentes longueurs d’ondes
(A = 254, 310 et 365 nm) est lente et partielle. Le temps nécessaire a I’ limination de
2 % d'une solution est d’environ 3 heures a 310 et 365 nm. Deux heures de temps ont
été nécessaire pour |’ élimination de 15 % a 254 nm. L’ apport de la photolyse directe est
donc négligeable.

% Enrevanche, la photocatalyse hétérogene de I’ ORII par le procédé UV/TiO, a permis de
réduire le temps de dégradation. Un taux d’ abattement de 90 % a été constaté pendant 2

heures d'irradiation.

La dégradation photocatalytique de I’ Orange Il a été étudiée en présence de TiO, Degussa
P25. L' ORII s adsorbe trés faiblement sur la surface de TiOs.

L’ étude de I’influence de différents parametres affectant la photocatalyse hétérogene de

I’ORII, amontré que:

= La photodégradation dépend de la concentration initiale en colorant. La vitesse
initiale de dégradation augmente avec I’augmentation de la concentration initiale
du col orant.

= Le processus de dégradation suit une cinétique apparente d’ordre 1, et il est bien
décrit par le modéle de Langmuir-Hinshelwood.

= LeTiO, Degussa P25 a montré la meilleure réactivité photocatal ytique par rapport
aux autres TiO, Millenium PC50, PC105 et PC500. La valeur optimale en
photocatal yseur était de 3 g/l.
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= La dégradation de I'Orange Il est étroitement liée a la valeur de pH initia de la
solution. Une meilleure disparition est observée pour un pH basique (pH = 11).
Cependant, laforme anionique disparent plus rapidement que laforme moléculaire.

e Lesions inorganiques couramment présents dans les eaux usées, n'ont pas eu la
méme ampleur sur la dégradation photocatalytique de I’ORII. En effet, les ions
chlorure ont un effet inhibiteur alors que les ions nitrate nont aucun effet
significatif sur la dégradation. Les ions phosphate et bicarbonate inhibent la
dégradation pour des fortes concentrations, alors que les ions sulfate, persulfate et
bicarbonate accél erent d’ une maniére significative la cinétique de dégradation

e L'gout de H,O, accélere la dégradation photocataytique de ce colorant.
L’ optimum de |I’améioration du processus a éé obtenu pour une concentration de
10 M en peroxyde d’ hydrogéne.

< Par comparaison le procédé S,03/UV 254 se montre beaucoup plus performant que le
procédé H,O,/UV 254. Une dégradation compléte du substrat a été obtenue aprés 30 min
d'irradiation pour le premier systeme contre 120 min pour le second avec une
concentration initiale de 10° M en réactif.

% Dans le cas des procédés Fenton (Fe*'/H,0,) et photo-Fenton (Fe**/H,02/UV2ss) la
dégradation de I’ Orange 11 dépend du rapport [H.O.]o/[Fe*]o et de la valeur du pH.
L’ efficacité maximale de dégradation a été constatée pour les deux systémes pour un
pH=~3 et un rapport [H-0]o/[Fe*]o = 5. Il est anoter que le procédé de photo-Fenton a
permis de réduire a 50 % |le temps nécessaire pour la dégradation.

% Le procédé W1gOs, /UV 310 est relativement plus lent par rapport a ceux cités plus hait.
Le temps nécessaire pour I’ élimination de 67 % du colorant était de 5 h.

» La vitesse initiale est directement proportionnelle & la concentration initiale de
I’ORII. Ladégradation de I’ ORI est favorisée pour un pH =4,3.

= La présence des anions inorganiques ralentit considérablement la dégradation de
I’Orange 1.

% Les résultats de cette étude montrent qu’en catalyse ou en photocatalyse, le procédé
photo Fenton est |e plus performant. Ce procédé nécessite peu de réactifs et d’ énergie et

peut donc étre appliqué a la décontamination des effluents pollués par |les colorants.
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PERSPECTIVES

Letravail réalisé nous a ouvert plusieurs voies complémentaires de ce travail.

Dans cette optique nous comptons identifier les intermédiaires réactionngls formés lors de la
dégradation. Cette étape va nous permettre d' éucider le ou les mécanismes réactionnels

envisageabl es pour divers procédeés.

Il sera conjointement souhaitable de déterminer la toxicité de photoproduits isolés ou dans le

cas échéant de suivre latoxicité du mélange réactionnel en fonction du temps.

Par ailleurs, il est indispensable d’' évaluer |e taux de la minéralisation de notre polluant grace
a la détermination du carbone organique totale (C.O.T) et les ions inorganiques formés au

cours de phototransformation ou la demande chimique en oxygeéne (D.C.O).

En ce qui concerne le systeme DT/UV, malgré le temps relativement élevé nécessaire a la
dégradation de I'ORII, on peut noter que les polyoxométalates en généra et les ions
décatungstate en particulier apparaissent comme des excellents candidats pour dégrader les
composes organiques. En effet, en plus de |'absorption avec un maximum a 324 nm, I’ion
décatungstate présente un recouvrement important avec le spectre solaire.
Par voie de conségquence la lumiére solaire peut étre utilisée pour produire |’ état excité de
I’anion décatungstate capable d'oxyder divers polluants organiques. En plus, ce
polyoxométalate présente deux avantages pour étre utilisé dans le processus de
détoxification : il aune basse toxicité (commec’est lecas pour TiO,) et donne la possibilité a

étre supporté sur divers matériaux.
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Résumeé

Cette étude porte sur I’ application de différents procédés d’ oxydation avancée, POA
pour letraitement d’ un colorant anionique de la famille des azoiques (Orange 11).

Nos objectifs étaient de démontrer |’ efficacité de ces procédés pour I'éimination de ce

colorant et d’ optimiser les paramétres expérimentaux affectant la vitesse de dégradation.

La particularité de ces procédés tient a la génération dans le milieu d’ entités trés réactives
et tres oxydantes, les radicaux hydroxyles OH® qui sont capables d oxyder n'importe
guelle molécule organique jusqu’ au stade ultime d'oxydation, c'est-a-dire la minéralisation
(transformation en CO; et H,0).

Dans une premiere partie, nous avons testé la dégradation de I’Orange Il par
photocatalyse hétérogene en utilisant le systeme TiO,/UV. Les résultats obtenus nous ont
permis de montrer que la dégradation photocatalytique de ce colorant permet un
abattement supérieur a 90 % pendant 3 heures de traitement selon une cinétique apparente
dordrel.

Dans une deuxieme partie, nous nous sommes intéressés a |’étude de dégradation de

I’ORII en milieu homogéne par les différents POA.
L’ efficacité des procedés étudiés évolue dans!’ ordre suivant :
UV< Wi00%5 /UVaye< TiO/UV<H00/UVass< S0%7/UVass< Fe¥ IH20,< Fe* IH200/UVosg.

Mots clés: Photodégradation, procédés d oxydation avancés, colorant, Orange II,
TiO,/UV.
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ABSTRACT

T his study concerns the application of various advanced oxidation processes, AOP

for the treatment of an anionic dye of the family of azoic (Orange I1).

Our objectives were to show the effectiveness of these processes for the elimination of this

dye and to optimize the experimental parameters affecting the rate of degradation.

The characteristic of these processes is due to the generation of very reactive and very
oxidizing species, hydroxyl radicals OH* which are able to oxidize any organic molecule

until the ultimate oxidation stage, i.e. mineralization (transformation into CO, and H,0).

In the first part, we tested the degradation of Orange |1 per heterogeneous photocatalysis
by using the TiO,JUV system. The results obtained enabled us to show that the
photocatalytic degradation of this dye allows abatement superior 90 % during 3 hours of
treatment according to the first apparent kinetic order.

In a second part, we were interested in the study of degradation of the ORIl in

homogeneous medium by different AOP.

The €efficiency of the studied processes increases in the following order:
UV< Wi00%5 /UVaye< TiO/UV<H00/UVass< S0%/UVass< Fe¥ IH20:< Fe* IH200/UVosg.

Keywords: Photodegradation, advanced oxidation processes, dye, Orange |1, TiO,/UV.
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