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Abstract 

 

The objective of this study was to evaluate the efficiency of Advanced Oxidation 

Processes (POAs) using ultraviolet irradiation for the removal of organic compounds in 

aqueous media. 

The first aim of this thesis was devoted to the study of the elimination of a model molecule 

representative of azo dyes (i.e.Acid Yellow 99 (AY99)), by ultraviolet irradiations at 254 nm. 

Degradation of AY99 by UV alone was found to be primarily due to its reaction with HO
•
 

radicals. The presence of bicarbonate and/or bromide ions reduced the rate of degradation, 

while carbonate ions did not have a significant effect on the photolytic process. Experiments 

in different water matrices of variable and/or complex composition confirmed the impact of 

the different substances present in the water on the photolytic process. The addition of 

precursors such as H2O2, K2S2O8, H5IO6, FeCl3, and/or CCl4 to the photolytic system 

promotes degradation of AY99, through the generation of radical entities (HO
•
, IO4

•
, IO3

•
, Cl

•
, 

SO4
•‾
 …). Degradation efficiency depends on the initial concentration of the added precursor 

and follows the following order: UV/IO4‾ (99,90%) > UV/S2O8
2
‾ (99,42%) > UV/H2O2 

(98,66%) > UV/CCl4  (94,55%) > UV/Fe
3+ 

(63,68%) > UV (36,63%). 

The use of homogeneous (UV/S2O8‾, UV/IO4‾) and/or heterogeneous (UV/TiO2, 

UV/TiO2/S2O8
2
‾ and/or UV/TiO2/IO4‾) photocatalytic processes for the removal of a second 

model molecule representative of azo dyes (i.e. Orange G (OG)), was the second purpose of 

this thesis. The contribution of TiO2 to the photochemical process accelerated the degradation 

kinetics of the OG. The degradation rate increases with the increase of TiO2 mass at a certain 

limit and then stabilizes. The rate of degradation is inversely proportional to the concentration 

of the substrate. The UV/S2O8
2
‾ and UV/IO4‾processes are very effective for the degradation 

of the OG; the rate of degradation increases with the increase of the concentration of the 

oxidant used until total degradation for higher concentrations in oxidant. The addition of 

S2O8
2
‾ and/or IO4 ions to the UV/TiO2 system (UV/TiO2/S2O8

2
‾, UV/TiO2/IO4‾) increased the 

photocatalytic degradation efficiency of the OG. A system with a catalyst immobilized on an 

inert support (baffle) as thin films has been developed. TiO2 layers were deposited by spin-

coating method on glass plates. The degradation tests of the OG by this system showed a 

relatively lower elimination rate compared to the TiO2 suspension. A decrease in the 

photocatalytic efficiency was obtained with the use of the same support after 3 cycles. 

Photocatalytic degradation of OG using immobilized TiO2 was improved by adding persulfate 

at different concentrations. 

The third goal was to study the factors that could influence the degradation of OG by 

the UV/TiO2/IO4‾ process. The rate of degradation increases as the initial concentration of the 

substrate increases to a certain value and then decreases for higher concentrations. The 

UV/TiO2/IO4‾ process is effective at natural pH (6,5). The type of catalyst influences the 

process, better efficiency is achieved with TiO2 Degussa P25. The use of a higher light 

intensity gave a negative effect. Irradiation at 254 nm is more efficient than that at 365 nm. 

The use of inhibitory species such as alcohols has shown that other radical entities in addition 

to the hydroxyl radical are involved in the degradation process. The addition of different salts 



 

 

(NaCl, KBr, Na2SO4, NaHCO3 and Na2CO3) influenced the degradation process. Degradation 

of the OG has been shown to be sensitive to the nature of the water matrix used. The 

mineralization of the OG gave a satisfactory result (56,15%). The calculation of energy 

consumption (EEO) has shown that the degradation process consumes less energy than the 

mineralization process. This study showed that the UV/TiO2/IO4‾ system was an efficient 

process for treating colored wastewater containing the azo dye Orange G. 

Keywords: Advanced oxidation processes, Acid Yellow 99, Orange G, UV irradiation, 

UV/TiO2/IO4, energy consumption. 





 

 

 ملخص

 

اُٜذف ٖٓ ٛزٙ اُذساسح ٛٞ ذو٤٤ْ ٓذٟ كؼا٤ُح ذو٤٘اخ الأًسذج أُروذٓح تاسرخذاّ الأشؼح كٞم اُث٘لسج٤ح لإصاُح 

  . أُائ٤حالأٝساغأُشًثاخ اُؼع٣ٞح ك٢ 

 99اُذٔط الأصلش  )جض١ء ٗٔٞرج٢ ٣ٔثَ أصثاؽ الأصٝ  إصاُحذْ ذخص٤ص اُٜذف الأٍٝ ٖٓ ٛزٙ الأغشٝدح ُذساسح 

(AY99)) ٝجذ إٔ ذلٌي  . ٗاٗٞٓرش254، تاسرخذاّ الأشؼح كٞم اُث٘لسج٤ح ػ٘ذAY99 تٞاسطح الأشؼح كٞم اُث٘لسج٤ح 

ٝدذٛا ٣شجغ ك٢ أُواّ الأٍٝ إ٠ُ ذلاػِٚ ٓغ جزٝس ا٤ُٜذسًٝس٤َ
• 

 HO. ٝ أٝ اُثش٤ٓٝذ إ٠ُ /أدٟ ٝجٞد شٞاسد اُث٤ٌشتٞٗاخ

 أًذخ اُرجاسب أُسرؼِٔح. ُشٞاسد اٌُشتٞٗاخ ذأث٤ش ًث٤ش ػ٠ِ ػ٤ِٔح اُرذَِ اُعٞئ٢  ٣سجَخلط ٗسثح اُرلٌي ، ت٤٘ٔا ُْ

إٕ  . ذأث٤ش أُٞاد أُخرِلح أُٞجٞدج ك٢ أُاء ػ٠ِ ػ٤ِٔح اُرذَِ اُعٞئ٬٢أٝ أُؼوذ/ػ٠ِ ٤ٓاٙ ٓخرِلح راخ اُرش٤ًة أُرـ٤ش ٝ

 ،AY99 إصاُح  ٖٓ إ٠ُ ٗظاّ اُرذَِ اُعٞئ٢ ٣ؼضصCCl4أٝ /، H2O2 ،K2S2O8 ،H5IO6 ،FeCl3ٝإظاكح ٓذلضاخ ٓثَ 

HO ) ٓثَذ٣ٌٖٞ جزٝس كؼاُح ٝ رُي ٖٓ خلاٍ
•

 ،IO4
•

 ،IO3
•

،Cl
•

، SO4
  أُسرخذٓحالأٗظٔحٝذرٞهق كؼا٤ُح . (...‾•

UV/H2O2(98,66%)، UV(36,63%)،UV/Fe
3+

(63,68%)،(99,42%)‾ UV/S2O8، UV/CCl4(94,55%)٬ 

UV/IO4‾(99,90%) خاصحةً  اُرش٤ًض الأ٢ُٝ ُِٔذلض أُعاف ٗسثحػ٠ِ . 

UV/S2O8)اسرخذاّ ػ٤ِٔاخ اُرذل٤ض اُعٞئ٢ أُرجاٗسح
2‾,UV/IO4‾) ٝ /أٝ ؿ٤ش أُرجاٗسح 

(UV/TiO2,UV/TiO2/S2O8
2‾, UV/TiO2/IO4‾) تشذوا٢ُ) ثا٢ٗ ٖٓ ػائِح أصثاؽ الأصٝ ٗٔٞرج٢ لإصاُح جض١ء G 

((OG)أدخ ٓساٛٔح  . ٛٞ اُٜذف اُثا٢ٗ ُٜزٙ الأغشٝدحTiO2 ّذلٌي   إ٠ُ ذسش٣غ دش٤ًحاُعٞئ٢ ك٢ اُ٘ظاOG.  ٣ضداد

 .٣ر٘اسة ٓؼذٍ اُرلٌي ػٌس٤ا ٓغ ذش٤ًض اُصثـح .تؼذٙ  ؿا٣ح دذ ٓؼ٤ٖ ثْ ٣سروشإ٠ُ TiO2ٓؼذٍ اُرذَِ ٓغ ص٣ادج ًرِح 

UV/S2O8)الأٗظٔح
2‾, UV/IO4‾)  ا ك٢  اُصثـح ؛ ٣ٝضداد ٓؼذٍ اُرذَِ ٓغ ص٣ادج ذش٤ًض أُؤًسذ إصاُح كؼَاُح جذةً

S2O8أدخ إظاكح شٞاسد  .تِٞؽ اُرذَِ ا٢ٌُِ أُسرخذّ در٠
 ذلٌي  إ٠ُ ص٣ادج كؼا٤ُحUV/TiO2 إ٠ُ اُ٘ظاّ ‾IO4 اٝ\ٝ ‾2

أُرجاٗس   تطش٣وح اُطلاء اُذٝساTiO2٢ٗد٤ث ذْ ذشس٤ة دث٤ثاخ  ٬ذْ ذط٣ٞش ٗظاّ تٚ ٓذلض ٓثثد ػ٠ِ دػْ خآَ .اُصثؾ

 ٗسثح اُرلٌي أهَ إٔتٞاسطح ٛزا اُ٘ظاّ  OG اُصثؾ إصاُحأظٜشخ اخرثاساخ  .ػ٠ِ شٌَ غثواخ سه٤وح ػ٠ِ ششائخ صجاج٤ح

ذْ اُذصٍٞ ػ٠ِ اٗخلاض ك٢ كؼا٤ُح اُرذل٤ض اُعٞئ٢ تاسرخذاّ ٗلس  . اُؼاُوحTiO2جس٤ٔاخ  ٗسث٤ا ٖٓ ذِي اُر٢ ذسرخذّ

، ػٖ غش٣ن   أُثثدTiO2 تاسرخذاّ OGذْ ذذس٤ٖ اُرذَِ اُرذل٤ض١ اُعٞئ٢ ُـ  . ٓشادَ دٝس٣ح ٖٓ الاسرؼٔا3ٍاُذػْ تؼذ 

 .ترشا٤ًض ٓخرِلح K2S2O8 إظاكح

  ٖٓ خلاٍ اُ٘ظاOGّاُٜذف اُثاُث ٖٓ ٛزٙ الأغشٝدح ٛٞ دساسح اُؼٞآَ اُر٢ ٣ٌٖٔ إٔ ذؤثش ػ٠ِ ذذَِ  

UV/TiO2/IO4‾. ػ٘ذ  تؼذٛا ؿا٣ح ه٤ٔح ٓؼ٤٘ح ٤ُ٘خلط ٓؼذٍ اُرذَِ ٣ضداد ٓغ ص٣ادج اُرش٤ًض الأ٢ُٝ ُِصثؾ إ٠ُ إٔ ُٞدع

ٗٞع أُذلض ٣ؤثش ػ٠ِ اُؼ٤ِٔح د٤ث ذْ  (.6‚5) كؼَاٍ ػ٘ذ دسجح دٔٞظح غث٤ؼ٤ح ‾UV/TiO2/IO4 اُ٘ظاّ .ذشا٤ًض أػ٠ِ

  إصاُح ٗرائج سِث٤ح ُؼ٤ِٔح،أػ٠ِ أػط٠ اسرخذاّ شذج ظٞئ٤ح. TiO2 Degussa P25ػ٘ذ اسرؼٔاٍ  ذذو٤ن كؼا٤ُح أكعَ

أظٜش اسرخذاّ الأٗٞاع أُثثطح ٓثَ اٌُذٍٞ  . ٗاٗٞٓرش365 ٗاٗٞٓرش أًثش كؼا٤ُح ٖٓ الإشؼاع ػ٘ذ 254الإشؼاع ػ٘ذ . اُصثؾ

أثشخ إظاكح ٓخرِق الأٓلاح ٓثَ  .اٜٗا ذشاسى ك٢ ػ٤ِٔح اُرذَِ إٔ جزٝس كؼاُح أخشٟ تالإظاكح إ٠ُ جزٝس ا٤ُٜذسًٝس٤َ

(NaCl ٝ KBr ٝ Na2SO4 ٝ NaHCO3 ٝ Na2CO3) تشٌَ ٓخرِق ٝ رُي دسة اُرشا٤ًض  ػ٠ِ ػ٤ِٔح اُرلٌي

 ٗر٤جح أػط٠ OGذرثغ ذٔؼذٕ  . تطث٤ؼح أُاء أُسرخذٓح٣رأثش ‾UV/TiO2/IO4 ت٘ظاّ OG إصاُحثثد إٔ  .أُعاكح

 .إٔ ػ٤ِٔح اُرذَِ ذسرِٜي غاهح أهَ ٖٓ ػ٤ِٔح اُرٔؼذٕ (EEO)ًٔا أظٜش دساب اسرٜلاى اُطاهح  ؛ (٪56,15)ٓشظ٤ح 

 ػ٠ِ ذذر١ٞ اُر٢ ٤ٓاٙ اُصشف اُصذ٢ ػ٤ِٔح كؼَاُح ُٔؼاُجح ٣شٌَ‾UV/TiO2/IO4 إٔ اُ٘ظاّ ٛزٙ اُذساسح أظٜشخ

 G. اُثشذوا٢ُ  ِٓٞٗاخ

، ‾UV/TiO2/IO4، أشؼح كٞم اُث٘لسج٤ح، G، تشذوا٢ُ 99ػ٤ِٔاخ أًسذج ٓروذٓح، دٔط أصلش : الكلمات المفتاحية

 .اسرٜلاى اُطاهح





 

 

Résumé 

 

Cette étude a eu pour objectif d’évaluer l’efficacité des Procédés d’Oxydation 

Avancés (POAs) utilisant les irradiations ultraviolettes, pour l’élimination des composés 

organiques en milieux aqueux.  

Le premier objectif de cette thèse a été consacré à l’étude de l’élimination d’une 

molécule modèle représentative des colorants azoïques l’Acid Yellow 99 (AY99), par les 

irradiations ultraviolettes à 254 nm. Il a été constaté que la dégradation de l’AY99 par le 

procédé de photolyse (UV seul) est due principalement à sa réaction avec les radicaux HO
•
. 

La présence des ions bicarbonates et/ou bromures, a réduit la vitesse de dégradation, alors que 

les ions carbonates n’ont pas eu un effet significatif sur le processus photolytique. Les 

expériences menées dans différentes matrices d’eau de composition variable et/ou complexe, 

ont confirmé l’impact des différentes substances présentes dans l’eau sur le processus 

photolytique. L’addition des précurseurs tels que H2O2, K2S2O8, H5IO6, FeCl3, et/ou CCl4 au 

système photolytique est favorable à la dégradation de l’AY99, et ce grâce à la génération des 

entités radicalaires (HO
•
, IO4

•
, IO3

•
, Cl

•
, SO4

•
‾…). L’efficacité de dégradation est fonction de 

la concentration initiale du précurseur ajouté et suit l’ordre suivant : UV/IO4‾ (99,90%) > 

UV/S2O8
2
‾ (99,42%) > UV/H2O2 (98,66%) > UV/CCl4  (94,55%) > UV/Fe

3+ 
(63,68%)> UV 

(36,63%). 

L’utilisation des procédés photocatalytiques en phase homogène (UV/S2O8
2
‾, 

UV/IO4‾) et/ou hétérogène (UV/TiO2, UV/TiO2/S2O8
2
‾ et/ou UV/TiO2/IO4‾) pour 

l’élimination d’une deuxième molécule modèle représentative des colorants azoïques 

l’Orange G(OG) a été le second objectif de cette thèse. L’apport du TiO2 au processus 

photochimique a accéléré la cinétique de dégradation de l’OG. La vitesse de dégradation 

augmente avec l’augmentation de la masse du TiO2 jusqu’à une certaine limite puis se 

stabilise. Le taux de dégradation est inversement proportionnel à la concentration du substrat. 

Les procédés UV/S2O8
2
‾ et UV/IO4‾ sont très performants pour la dégradation de l’OG; le 

taux de dégradation croît avec l’augmentation de la concentration de l’oxydant utilisé jusqu’à 

une dégradation totale pour les concentrations élevées en oxydant. L’addition des ions S2O8
2
‾ 

et/ou ions IO4‾ au système UV/TiO2 (UV/TiO2/S2O8
2
‾, UV/TiO2/IO4‾) a augmenté l’efficacité 

de dégradation photocatalytique de l’OG. Un système à catalyseur immobilisé sur support 

inerte (chicane) sous forme de couches minces a été élaboré. Les films de TiO2 ont été 

déposés par spin-coating sur des lames en verre. Les essais de dégradation de l’OG par ce 

système ont montré un taux d’élimination relativement moindre par rapport à celui utilisant 

des suspensions de TiO2. Une baisse du rendement a été obtenue avec l’utilisation du même 

support après 3 cycles. La dégradation photocatalytique de l’OG utilisant le TiO2 immobilisé 

a été améliorée par ajout du persulfate à différentes concentrations.  

Le troisième objectif a été d’étudier les facteurs pouvant influer sur la dégradation de 

l’OG par le procédé UV/TiO2/IO4‾. La vitesse de dégradation augmente avec l’augmentation 

de la concentration initiale du substrat jusqu’à une certaine valeur puis diminue pour des 

concentrations plus élevées. Le processus UV/TiO2/IO4‾ est efficace à pH libre (6,5). Le type 

de catalyseur influe sur le procédé ; une meilleure efficacité est obtenue avec TiO2 Degussa 



 

 

P25. L’utilisation d’une intensité lumineuse plus grande a donné un effet négatif. L’irradiation 

à 254 nm est plus efficace que celle à 365 nm. L’utilisation des espèces inhibitrices comme 

les alcools a pu mettre en évidence l’implication d’autres entités radicalaires outre que le 

radical hydroxyle dans le processus de dégradation. L’ajout de différents sels (NaCl, KBr, 

Na2SO4, NaHCO3 et Na2CO3) a influé sur le processus de dégradation. La dégradation de 

l’OG s’est révélée être sensible à la nature de la matrice eau utilisée. La minéralisation de 

l’OG a donné un résultat satisfaisant (56,15%). Le calcul de la consommation énergétique 

(EEO) a montré que le processus de dégradation est moins énergivore que le processus de 

minéralisation. Cette étude a montré que le système UV/TiO2/IO4‾ était un procédé efficace 

pour traiter les eaux usées chargées en colorant azoïque Orange G. 

Mots-clés : Procédés d’Oxydation Avancés, Acid Yellow 99, Orange G, irradiation UV, 

UV/TiO2/IO4‾, consommation énergétique.  
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INTRODUCTION GÉNÉRALE 

 

La contamination croissante de l’eau par le rejet d’effluents non traités est l'un des 

principaux problèmes environnementaux auxquels l'humanité est confrontée. Ces effluents 

produits par certaines de nos industries sont chargés de substances indésirables, nocives pour 

la santé humaine et pour l’écosystème d’une manière générale [1] . Bien que la plupart de ces 

composés soient présents à de faibles concentrations, beaucoup d’entre eux soulèvent des 

problèmes toxicologiques, notamment chroniques en cas de persistance ou d’accumulation 

dans les tissus vivants.  

Avec la prise de conscience sur la protection de l’environnement et la mise en place de 

nouvelles normes environnementales de plus en plus sévères, le contrôle de la pollution a reçu 

une attention considérable et grandissante qui se reflète par le développement de techniques 

de dépollution plus adaptées et qui ont pour objectif l’amélioration de la qualité de ces rejets. 

À cet effet, des méthodes de traitement dites « conventionnelles » sont employées pour 

l’élimination de ces polluants. Les techniques physico-chimiques (adsorption, séparation 

membranaire, coagulation-floculation…) sont généralement efficaces. Néanmoins, elles sont 

non-destructives et ne font que transférer les composés organiques de la phase aqueuse à une 

autre phase, provoquant ainsi une pollution secondaire. Les techniques basées sur le 

traitement biologique sont les plus utilisées. Cependant, il existe des familles de polluants 

organiques, qui de par leur nature chimique sont difficilement éliminés (biorécalcitrants), ou 

présentent une toxicité vis-à-vis des micro-organismes [1, 2].  

En plein essor ces dernières décennies, les Procédés d’Oxydation Avancés (POAs), se 

présentent comme des techniques intéressantes pour la dégradation des molécules organiques 

notamment celles qui sont réfractaires aux traitements conventionnels. L’efficacité de ces 

procédés est attribuée principalement à la génération d’espèces radicalaires très puissantes, 

majoritairement les radicaux hydroxyles (HO
•
), qui sont capables d’oxyder une large gamme 

de polluants organiques avec une cinétique rapide [3]. Ces entités radicalaires sont générées 

par diverses méthodes d’activation utilisant les irradiations ultraviolettes, les ultrasons, les 

catalyseurs, …  

Les procédés photochimiques font partie des procédés d’oxydation avancés utilisant 

les irradiations ultraviolettes seules ou en association avec d’autres précurseurs (oxydants, 

semi-conducteur, …), ce sont des technologies simples de mise en œuvre, propres, peu 
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coûteuses dans la plupart des applications et offrent souvent un double avantage : dégradation 

du contaminant et désinfection [4]. 

L’objectif de nos travaux de recherche présentés dans ce mémoire est d’évaluer le 

potentiel d’application des procédés d’oxydation avancés utilisant les irradiations 

ultraviolettes pour l’élimination de deux molécules modèles : l’Acid Yellow 99 et l’Orange G. 

Ce sont deux colorants qui font partie de la famille des azoïques, ces derniers sont considérés 

comme les plus nuisibles des colorants en raison de leur persistance dans le milieu aquatique, 

leur non biodégradabilité et leurs effets cancérigènes et mutagènes [5]. La présentation de 

cette thèse est structurée en cinq chapitres : 

Le premier chapitre est une synthèse bibliographique approfondie sur les procédés 

d’oxydation avancés y compris ceux utilisés dans cette étude. Il traite également des colorants 

azoïques, leur impact sur l’environnement, ainsi qu’à leur dégradation par les procédés 

d’oxydation avancés. Une attention particulière est donnée à l’Acid Yellow 99 et à l’Orange 

G en exposant les travaux faisant référence à leur dégradation par différentes méthodes y 

compris les procédés d’oxydation avancés. 

Le deuxième chapitre présente le matériel et les produits utilisés, les modes 

opératoires ayant permis la réalisation pratique de cette thèse, ainsi que les méthodes 

d’analyse. 

Le troisième chapitre est consacré à l’exploitation et à la discussion des résultats 

obtenus au cours de l’étude de la dégradation de l’Acid Yellow 99 par les irradiations 

ultraviolettes à 254 nm (UV-C). La présence des ions inorganiques et/ou autres additifs a été 

étudiée pour une large gamme de concentrations afin d’évaluer leurs effets sur la cinétique de 

dégradation de l’AY99. Aussi, le procédé photolytique a été examiné dans différentes 

matrices aqueuses.  

Le quatrième chapitre est dédiée à la dégradation de l’Orange G par différents 

procédés utilisant les irradiations ultraviolettes à 254 nm en association avec des 

nanoparticules semi-conductrices et/ou des espèces inorganiques oxydantes (UV/TiO2, 

UV/S2O8
2
‾, UV/IO4‾, UV/TiO2/S2O8

2
‾, UV/TiO2/IO4‾). Sur la base des résultats cinétiques 

obtenus, une comparaison de l’efficacité des procédés utilisés a été établie. L’utilisation du 

semi-conducteur en mode immobilisé sur des lames en verre a été également testée.   

Dans le dernier chapitre, l’influence des paramètres opératoires (concentration initiale 

du substrat, pH initial de la solution, type de catalyseur, présence des sels…) sur la 

dégradation de l’OG par le procédé UV/TiO2/IO4‾a été étudiée. Le choix du procédé en 
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question est basé sur les résultats obtenus au cours de l’étude présentée dans le quatrième 

chapitre. En plus de l’effet des différents paramètres opératoires, la faisabilité du processus a 

été évaluée en termes de consommation énergétique. La demande chimique en oxygène a 

également été calculée. 
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I. LES PROCÉDÉS D’OXYDATION AVANCÉS (POAS) 

I.1 Principes fondamentaux des POAS 

Les Procédés d’Oxydation Avancés (POAS) ont été tout d’abord proposés dans les 

années 80 pour le traitement de l’eau potable [1]. Par la suite, les efforts de recherches ont 

considérablement augmenté (Figure I.1), notamment pour les raisons suivantes : diversité des 

technologies impliquées, consommation énergétique considérée comme acceptable, efficacité 

très importante voire concurrente, et domaines d’application dont quelques uns sont résumés 

dans le Tableau I.1.  

 

Figure I. 1.Évolution du nombre de publications par année sur l’application des procédés 

d'oxydation avancés pour le traitement des eaux. Source : Scopus Research, https://www-

scopus (consulté le 18/03/2021). 

Tableau I. 1. Domaines d'application des POAS [2] . 

Eaux de surface 

Eaux souterraines 

Piscines 

Recyclage de l’eau 

Désinfection 

Eaux usées industrielles 

Boues industrielles 

Lixiviats 

Odeur et composés organiques volatils 

Eau ultrapure 

Basés sur la génération in situ d’espèces oxydantes très réactives principalement les 

radicaux hydroxyles (HO
•
), les POAS sont efficaces pour l’abattement de toute sorte de 

pollution aqueuse : composés organiques réfractaires, agents pathogènes et produits de 

désinfection [3]. Ces méthodes peuvent être utilisées soit seules, soit combinées avec d’autres 

POAS, ou avec un traitement conventionnel [4]. Le choix d’un procédé d’oxydation avancé ou 

https://www-scopus/
https://www-scopus/
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d’une combinaison de POAS pour le traitement des eaux usées industrielles ou urbaines doit 

être fait de manière appropriée, en tenant compte de plusieurs facteurs tels que le type et la 

charge de la matrice d’eau à traiter, le degré de la technicité, les normes exigées par la 

réglementation, les aspects économiques et les impacts environnementaux à moyen et long 

terme [5].  

D’une manière générale, les POAS impliquent les étapes suivantes [6]: 

 La première étape implique la formation d’espèces hautement réactives avec une 

sélectivité variable ; 

 Dans la seconde étape, ces entités réactives réagissent avec le contaminant organique en le 

transformant en composés biodégradables ; 

 La dernière étape est l’oxydation de ces composés intermédiaires suivie d’une 

minéralisation complète de la matrice d’eau.   

I.2 Le radical hydroxyle 

Avec un potentiel redox estimé à 2,80 V/ENH, les radicaux hydroxyles sont des 

espèces très réactives et non sélectives [7, 8]. Ces entités sont caractérisées par un temps de 

demi-vie de l’ordre de 2x10‾
8
 s [9], et diffusent dans l’eau avec un coefficient de diffusion 

estimé à 2,8x10‾
9
 m

2
 s‾

1
 [10]. Les radicaux hydroxyles attaquent la plupart des molécules 

organiques avec des constantes de vitesse généralement de l’ordre de 10
6−10

10
 M‾

1
s‾

1
 [11]. Le 

tableau suivant répertorie les constantes de vitesse de réaction entre le radical hydroxyle HO
•
 

et quelques composés organiques en milieu aqueux. 

Tableau I. 2. Constantes de vitesse de réaction du radical HO
•
 avec les composés organiques 

en milieu aqueux [11]. 

Composés organiques k (HO
•
) (M‾

1
s‾

1
) 

Tétraméthylammonium 7,0x10
6
 

Acide acétique 1,6x10
7
 

Acétone 1,1x10
8
 

Méthane 1,1x10
8
 

Acide benzoïque 4,3x10
9
 

Benzène 7,8x10
9
 

Phénol 6,6x10
9
 

Butanol 4,2x10
9
 

Chlorobenzène 5,5x10
9
 

Éthanol 1,9x10
9
 

Bleu de Méthylène 2,1x10
10

 

Rhodamine B 2,5x10
10
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I.2.1 Mécanisme de réaction 

Les réactions des radicaux hydroxyles générés en présence d'un substrat organique 

peuvent être différenciées par leurs mécanismes en trois modes différents [12] : 

 Abstraction d’hydrogène : 

Le radical hydroxyle réagit avec les composés aliphatiques saturés par abstraction 

d’hydrogène menant à la formation d’un radical organique:  

HO
•
 + R-H → R

• 
+ H2O (I. 1) 

Avec R: radical  

 Addition électrophile : 

Le caractère électrophile du radical hydroxyle lui permet de réagir avec les composés 

organiques insaturés ou aromatiques en s’additionnant sur les doubles liaisons : 

HO
• 
+ Ar-X → HOArX

•  
(I. 2) 

Avec Ar: composé aromatique; X: halogène 

 Transfert d’électron : 

Des réactions peuvent également avoir lieu par transfert d’électron du composé vers le 

radical hydroxyle :  

HO
•
 + R-X → [RX]

 •
 
+
 + HO‾

 
(I. 3) 

I.3 Classification des  POAs 

Les procédés d’oxydation avancés peuvent être répartis en plusieurs catégories [13]: 

 POAS basés sur la photolyse seule ou combinée (UV, UV/H2O2) ; 

 POAS basés sur l’ozonation (O3, O3/UV, O3/H2O2, O3/H2O2/UV) ; 

 POAS basés sur la réaction Fenton (Fe
2+

/H2O2, Fe
2+

/H2O2/UV, Fe
3+

/H2O2/UV) ; 

 POAS basés sur le radical sulfate (UV/S2O8
2
‾) ; 

 POAS basés sur l’utilisation de semi−conducteurs (photocatalyse, ex : UV/TiO2). 

D’autres procédés peuvent également être classés parmi les POAS, comme par 

exemple les ultrasons (US), le plasma non thermique ou encore les micro-ondes. 

I.3.1 Procédés basés sur la photolyse 

I.3.1.1 Photolyse seule (UV) 

L’irradiation par la lumière ultraviolette est considérée comme une méthode efficace 

pour la désinfection de l’eau potable et la purification des eaux usées [14]. La gamme 
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spectrale utilisée se situe souvent entre 200 et 280 nm (UV-C), où les polluants et les 

constituants de l’eau absorbent le rayonnement ultraviolet [15]. L’apport d’énergie par 

absorption moléculaire d’un photon, conduit à la promotion d’une molécule de l’état 

fondamental à l’état excité. Un tel état est très énergétique, et peut soit se désactiver à l’état 

fondamental par des processus physiques comme la fluorescence ou la phosphorescence, soit 

subir des réactions chimiques dont les plus courantes sont résumées dans les réactions 

suivantes [15, 16] : 

R-R 
𝑕𝜈
  R-R* (I. 4) 

R-R* →R
•
+R

• 
(I. 5) 

R-R* + O2 → R-R
 +•

 + O2
•
‾ (I. 6) 

La région spectrale Vacuum ultraviolet (VUV) entre 100 et 200 nm est aussi d’un 

intérêt particulier pour les POAS, puisque ces radiations sont absorbées par la molécule d’eau, 

et la dégradation dans ce cas se fait via le radical hydroxyle HO
•
 généré par photolyse de l’eau 

(Réactions I.7 et I.8)[15] . 

H2O 
𝑕𝜈
   HO

•
 + 

•
H (I. 7) 

HO
• 
+ Contaminant → Produits (I. 8) 

I.3.1.2 UV/H2O2 

Dans le système UV/H2O2, la photolyse du peroxyde d’hydrogène entre 200 et 300 nm  

conduit au clivage de la molécule en radicaux hydroxyles avec un rendement quantique de 

deux radicaux hydroxyles HO
• 

par quantum de rayonnement absorbé [17]. Ces radicaux 

déclenchent une série de réactions caractérisées par une étape d’initiation (Réaction I.9), 

suivie d’une étape de propagation (Réactions I.10-I.12), et finalement des réactions de 

terminaison impliquant une recombinaison radical-radical (Réactions I.13-I.15) [18, 19] : 

 Initiation : 

H2O2 
𝑕𝜈
   2 HO

• 
(I. 9) 

 Propagation : 

HO
•
 + H2O2 → H2O + HO2

•  
k = 2,7x10

7 
M‾

1
s‾

1 
(I. 10) 

HO2
•
 + H2O2 → HO

•
 + H2O + O2 (I. 11) 
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HO
•
 + HO2‾

 
→ HO2

•
 + OH‾ k = 7,5x10

9
 M‾

1
s‾

1 
(I. 12) 

 Terminaison : 

2HO2
•
 → H2O2 + O2 (I. 13) 

HO
•
 + HO2

•
 → H2O + O2 (I. 14) 

2HO
•
 → H2O2 k = 5,5x10

9 
M‾

1
s‾

1 
(I. 15) 

Le coefficient d'extinction molaire de H2O2 à 254 nm est seulement 18,6 M‾
1
 cm‾

1
, 

seule une fraction relativement faible de la lumière incidente est donc exploitée dans le cas où 

des substrats organiques absorbent fortement dans la région UV [20].  

Le procédé UV/H2O2 dépend de plusieurs paramètres, selon certains auteurs [20-22], 

la vitesse de décomposition photolytique du peroxyde d’hydrogène augmente en milieu 

alcalin. Dans ces conditions, H2O2 se déprotone pour donner l’anion peroxyde HO2‾ qui 

possède un fort coefficient d’extinction molaire à 254 nm égal à 240 M‾
1
 cm‾

1
, lui permettant 

d’entrer efficacement en compétition pour les photons et se dissocier avec formation de 

radicaux hydroxyles. En revanche, d’autres auteurs [23, 24] ont trouvé que le procédé 

UV/H2O2 est plus efficace en conditions acides. D’après Santos et al. [25], l'acidification du 

milieu à un pH compris entre 2 et 3 après optimisation de la concentration de H2O2, a permis 

de réduire le temps de réaction pour l'élimination de la Norfloxacine (un médicament de la 

famille des antibiotiques). 

Des études [26-28] ont montré que la dégradation des polluants cibles est plus efficace 

avec l’augmentation de la concentration initiale du peroxyde d’hydrogène jusqu’à atteindre 

une concentration optimale au-delà de laquelle on assiste à une diminution de la vitesse de 

dégradation. Les auteurs ont attribué cette inhibition à la consommation des radicaux 

hydroxyles par l’excès du peroxyde d’hydrogène. Afin d’avoir un taux maximum de 

dégradation dans les conditions expérimentales sélectionnées, Ince [26] a présenté une 

approche de modélisation pour maintenir la concentration de H2O2 au niveau le plus efficace. 

Selon Aristizàbal et al. [29] l'addition de H2O2 à une concentration comprise entre 0,05 et 

0,09% V/V améliore significativement l'efficacité de la décoloration du Bleu de Méthylène, et 

qu’une augmentation supplémentaire de cette concentration ne conduit pas à une 

augmentation élevée du taux de conversion du substrat modèle. Su et al. [30] ont trouvé que 

comparativement à la photolyse seule, la cinétique de dégradation de l’Ibuprofène a été 
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significativement améliorée dans le système UV/H2O2, où la vitesse de dégradation 

augmentait avec l’augmentation de la concentration de H2O2.  

En ajoutant H2O2 au système UV, Wols et al. [31] ont trouvé que la plupart des 

quarante composés pharmaceutiques testés ont été éliminés, et que le taux de dégradation 

dépend de la matrice aqueuse utilisée, à cause des composés coexistants qui entrent en 

compétition avec les composés cibles vis-à-vis des radicaux hydroxyles produits.  

D’après une étude menée par Somathilake et al. [32], le taux de dégradation du 

Carbamazepine a montré une dépendance directe avec l'intensité de l'irradiation UV incidente, 

où le taux de dégradation augmentait linéairement entre 1,67×10
17 

 et 8,95×10
17 

photons.s‾
1
. 

I.3.1.3 UV/Periodate 

L’ion periodate (IO4‾) est un oxydant bien connu en chimie organique, qui peut se 

trouver sous de nombreuses formes solides telles que : NaIO4 ( métaperiodate de sodium), 

Na3H2IO6 (paraperiodate de sodium), Ba(IO4)2 (periodate de baryum), KIO4 (métaperiodate de 

potassium) et H5IO6 (acide periodique) [33]. Le potentiel de réduction du couple 

periodate/iodate (IO4‾/IO3‾) est estimé à +1,6 V/ENH [34]. Cependant, l’utilisation de l’ion 

periodate en tant qu’oxydant chimique pour le traitement de l’eau est limité car les réactions 

d’oxydation initiées par l’ion IO4‾ sont sélectives et considérablement lentes [35]. Par 

conséquent, des processus d’activation y compris la lumière UV peuvent efficacement 

améliorer la réactivité et réduire la sélectivité de la réaction d'oxydation du periodate [36]. En 

effet, lorsqu'il absorbe la lumière UV à des longueurs d'onde inférieures à 300 nm, l’ion 

periodate produit une série d’intermédiaires réactifs par photodécomposition dans une large 

gamme de pH [34, 37]. Parmi les mécanismes réactionnels proposés sur la photolyse de l’ion 

IO4‾, celui de Wagner et Strehlow reste le plus cité [38, 39] : 

IO4‾ 
𝑕𝜈
  IO3

•
 + O

•
‾ (I. 16) 

O
•
‾ + H

+
  ⇄ HO

• 
(I. 17) 

HO
•
 + IO4‾ → IO4

•
 + OH‾ k = 4,5x10

8 
M‾

1
s‾

1
 [40] (I. 18) 

2HO
•
 → H2O2 (I. 19) 

2IO4
•  ⇄ I2O8 (I. 20) 

I2O6 + H2O → IO4‾ + IO3‾ + 2H
+ 

k = 4,5x10
8
 M‾

1
s‾

1
 [40] (I. 21) 

I2O8 + H2O → IO4‾ + IO3‾ + 2H
+
 + O2 k = 1,5x10

8
 M‾

1
s‾

1
 [40] (I. 22) 
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2IO3
•  ⇄ I2O6 k = 4,0x10

8
 M‾

1
s‾

1
 [41] (I. 23) 

IO4‾ 
𝑕𝜈
   IO3‾ + O (

3
P) (I. 24) 

O2 + O (
3
P) → O3 (I. 25) 

O3 + IO3
•
 → IO4

•
 + O2 (I. 26) 

Ce mécanisme révèle que la photolyse du periodate produit un certain nombre 

d’intermédiaires radicalaires et non-radicalaires comme IO4
•
, IO3

•
, HO

•
, IO3‾ et O3, dont 

l’implication dans les processus de dégradation a été explorée dans plusieurs études. D’après 

Weavers et al. [42], l’oxydation des substrats par le procédé UV/periodate se fait 

probablement par la voie radicalaire avec une génération de l’ion IO4‾ à travers des réactions 

radicalaires en chaîne. Selon Saien et al. [43], la part de participation des radicaux hydroxyles 

HO
•
 dans la dégradation du Furfural est plus importante que celle des autres radicaux à 

savoir : IO4
•
, IO3

•
 et O

•
‾. Sur la base de l’inhibition des voies de réaction potentielles, O (

3
P) et 

IO3
•
 se sont avérées être les espèces les plus réactives impliquées dans la dégradation du 4-

chlorophénol par le procédé UV/IO4‾ selon une étude menée par Chia et al. [39].  

Le procédé UV/periodate dépend des paramètres opératoires ; Cao et al. [44] ont 

trouvé que l'ajout de NaIO4 au système UV émettant à 254 nm a montré une réactivité rapide 

avec l’acide perfluorooctanoïque, où près de 70% ont été éliminé après 120 min de temps de 

traitement contre 9% en l’absence d’oxydant. Par contre, dans le système VUV (185 nm), 

seulement 60% du substrat ont été éliminé par addition de NaIO4 alors que le taux de 

dégradation valait 87% en l’absence de l’oxydant. Des solutions aqueuses de Quinoléine ont 

été traitées avec du periodate de potassium photo-activé (UV/KIO4) [45] ; dans les conditions 

optimisées établies pour le traitement de 40 mg/L du substrat ([KIO4] = 695,5 mg/L, pH= 4,3 

et T=35,6 °C ), 96,5% de dégradation et 71,5% de minéralisation ont été obtenus après 70 min 

de traitement. L’étude de la décoloration de l’Acid Blue 25 (AB25) par UV/IO4‾ [46] montrait 

que le taux de décoloration augmentait avec l’augmentation de la concentration du periodate  

à 1 mM, mais diminuait légèrement pour des concentrations plus élevées (> 1 mM). 

I.3.2 Procédés basés sur l’ozonation 

Longtemps utilisé comme désinfectant lors du traitement de l’eau, l’ozone (O3) est un 

oxydant fort (E° = 2,07 V/ENH) [47]. Comme ses réactions en milieu aqueux impliquent la 

formation des radicaux hydroxyles HO
•
 (Réaction I.27), l’ozonation elle-même est souvent 

considérée comme un procédé d’oxydation avancé [13, 48].  
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3O3+ H2O → 2HO
• 
+ 4O2 (I. 27) 

Lors de l’ozonation, les polluants peuvent être dégradés par deux voies : réactions 

directes avec l’ozone et réactions indirectes avec les radicaux hydroxyles [49]. En présence 

d’oxydants ou d’irradiation, la production des radicaux hydroxyles peut être améliorée.  

I.3.2.1 Procédé O3/ultraviolet 

Dans le processus O3/UV, l’irradiation à λ < 300 nm entraîne le clivage de l’ozone 

dissous (Réaction I.28), suivie d’une réaction rapide de l’oxygène atomique avec l’eau pour 

former H2O2 (Réaction I.29). Par la suite H2O2 se décompose sous irradiation en deux 

radicaux hydroxyles  (Réaction I.30) [50, 51]. 

O3 
𝑕𝜈
  O

1
 (D) + O2 (I. 28) 

O
1
 (D) +H2O → H2O2 (I. 29) 

H2O2 
𝑕𝜈
  2 HO

• 
(I. 30) 

La combinaison de l’ozone avec les irradiations ultraviolettes est performante pour la 

dégradation des contaminants ; par exemple le taux d’élimination du tert-butanol par le 

procédé O3/UV a atteint 99% après 30 min de traitement, alors qu’il était seulement 56% avec 

l’application de l’ozone seul [52] ; et comme rapporté par Shang et al. [53], le procédé 

O3/UV a donné un taux de minéralisation plus élevé que celui  trouvé dans le système O3. 

Hassaan et al. [48] ont quant à eux trouvé que comparativement au procédé O3/UV, le 

procédé O3 seul est plus efficace pour la décoloration du Direct Blue 86, l’explication donnée 

par les auteurs est que l’augmentation de la température de la solution dans le procédé O3/UV 

a eu une influence négative sur le temps de demi-vie de l’ozone.    

I.3.2.2 Procédé O3/catalyseur 

L’ozonation catalytique a montré son efficacité pour le traitement de l’eau à l’échelle 

du laboratoire, principalement en raison de la diminution de la consommation d’ozone et du 

temps de réaction par rapport à l’ozonation seule [54]. Plusieurs types de catalyseurs peuvent 

être utilisés tels que les métaux de transition (Fe
2+

, Fe
3+

, Mn
2+

, Cu
2+

...), et les oxydes 

métalliques (TiO2, Al2O3, MnO2) [55].  
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I.3.2.3 La peroxonation (O3/H2O2) 

L’addition du peroxyde d’hydrogène au processus d’ozonation (O3/H2O2) améliore la 

production des radicaux hydroxyles en accélérant la décomposition de l’ozone via le 

mécanisme suivant [56] : 

H2O2 → HO2‾ + H
+ 

(I. 31) 

HO2‾ + O3 → HO
•
 + O2‾ + O2 (I. 32)  

Le processus de peroxonation a été étudié pour l’élimination de différents composés 

organiques comme les produits pharmaceutiques, colorants et pesticides présents dans les 

eaux de surface, les eaux résiduaires industrielles ou les nappes phréatiques [57-59]. 

La production des radicaux hydroxyles peut aussi être améliorée par la combinaison des UV 

avec O3/H2O2 (O3/H2O2/UV) via la réaction suivante [60] : 

O3 + H2O2 
𝑕𝜈
   HO

•
 + O2 + HO2

• 
(I. 33) 

I.3.3 Procédés basés sur le réactif Fenton 

I.3.3.1 Procédé Fe
2+

/H2O2
 
(Fenton) 

Le procédé Fenton est une technique qui consiste à initier des réactions de 

décomposition du peroxyde d’hydrogène par des ions ferreux (Fe
2+

) (Réaction I.34) en vue 

de générer des espèces radicalaires très réactives vis−à−vis des polluants organiques [61]. 

Fe
2+

 + H2O2 → Fe
3+

 + HO‾ + HO
• 

k = 40−80 M‾
1
 s‾

1 
(I. 34) 

La décomposition de H2O2 peut également se faire par les ions ferriques (Fe
3+

), cette 

réaction connue sous le nom de Fenton−like est plus lente que la réaction Fenton et permet la 

régénération de Fe
2+

 [61] (Réaction I.35).  

Fe
3+

 + H2O2 → Fe
2+

 + HO
•
2 + H

+
 k = 9,1x10‾

7
 M‾

1
 s‾

1
 (I. 35) 

L’un des paramètres clés du processus Fenton est qu’il nécessite un pH acide 

généralement compris entre 2 et 4 [62]. En plus de cela, ce procédé présente d’autres 

inconvénients à savoir la consommation rapide des ions ferreux par rapport à leur taux de 

régénération, et la production de boues ferrugineuses nécessitant un post traitement [49, 63]. 

Pour remédier à cela, des catalyseurs solides contenant du fer principalement du fer à valence 

zéro (Fe
0
), des oxydes de fer (Fe2O3, Fe3O4), ou bien des matériaux naturels contenant du fer 

(Goethite, magnétite) ont été utilisés dans le procédé Fenton, appelé Fenton hétérogène, [64]. 
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I.3.3.2 Procédé Fe
2+

/H2O2 /UV (Photo−Fenton) 

Le procédé photo−Fenton est une amélioration du procédé Fenton qui utilise la région  

UV-visible de la lumière jusqu’à une longueur d’onde de 600 nm pour améliorer la 

production des radicaux hydroxyles via la décomposition photolytique du peroxyde 

d’hydrogène, et réduire rapidement les ions ferriques en ions ferreux (Réaction I.36), ces 

derniers vont à travers la présence de H2O2 relancer le processus de Fenton [62]. 

Fe
3+

(OH‾) 
𝑕𝜈
   Fe

2+
 + HO

•
 (I. 36) 

Les performances des procédés Fenton et photo-Fenton (UV et solaire) ont été 

comparées en utilisant le phénol comme polluant organique modèle [65]. Des taux de 

minéralisation de 41%, 96% et 97% ont été obtenus avec le procédé Fenton, photo-Fenton 

(solaire) et photo-Fenton (UV) respectivement. De plus, l’utilisation d’une source lumineuse 

(solaire ou UV) a permis de réduire la concentration de Fe
2+

 de 50% soit 0,4 mM nécessaire 

au processus, alors qu’elle était de 0,8 mM avec le procédé Fenton. Il a été rapporté par 

Mirzaei et al. [63] que le procédé photo-Fenton est efficace comme prétraitement pour 

améliorer la biodégradabilité d’un effluent hospitalier, où le taux d’élimination de la DBO5, 

du COT et de la DCO a été rapporté à 61%, 52% et 77% respectivement.  

I.3.4 Procédés basés sur le radical sulfate 

Alors que les POAS classiques sont tous basés sur l’oxydation des composés 

organiques par les radicaux hydroxyles HO
•
, l’utilisation d’une nouvelle génération de 

procédés d’oxydation à base du radical sulfate (SO4
•
‾) a suscité un intérêt particulier de la part 

des scientifiques [66]. Cet intérêt se reflète par le nombre croissant de publications dans les 

revues scientifiques de renommée (Figure I. 2). 
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Figure I. 2. Évolution du nombre de publications sur les POAS basés sur le radical sulfate 

par année. Source : Scopus Research, https://www-scopus (consulté le 18/03/2021). 

I.3.4.1 Les radicaux sulfates 

Le radical sulfate SO4
•−

 est un puissant oxydant avec un potentiel redox estimé selon 

Neta et al. [67] entre 2,5 et 3,1 V/ENH. Grâce à leur durée de vie (t1/2 = 30−40 μs) plus 

longue par rapport à celle des radicaux HO
•
 (t1/2 ≤ 1 μs), les radicaux sulfates diffusent 

facilement permettant ainsi un excellent transfert de masse et un meilleur contact avec la 

molécule cible [68]. 

Une des propriétés intéressante du radical sulfate est son indépendance vis−à−vis du 

pH, ceci est considéré comme un avantage puisque l’ajustement du pH lors du traitement des 

eaux usées peut ainsi être évité [66]. 

Les radicaux sulfates réagissent selon trois modes d’action [69]: (i) par extraction 

d'hydrogène à partir de carbone saturé, (ii) par addition sur une double liaison et (iii) par 

transfert d'électron.  

I.3.4.1.1 Modes d’activation 

Le radical sulfate peut être généré par activation du peroxymonosulfate (PMS, HSO5‾) 

ou du persulfate (PS, S2O8
2
‾) en utilisant diverses méthodes : chaleur [70], ultraviolets (UV) 

[71], ultrasons (US) [72], métaux de transition [73]. 

https://www-scopus/
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a) Activation par la chaleur 

La chaleur est un moyen efficace pour l’activation du PS et PMS. En effet, les 

radicaux sulfates sont générés à partir de la rupture homolytique de la liaison peroxyde O−O 

(Réactions I.37 et I.38) [74]. Plusieurs études ont montré que l’activation thermique a lieu à 

des températures inférieures à 70°C [75-77]. 

OO

S
O-

O O

S

O O -O

(S
2
O

8
2-)              2        (SO4

-)

O-

O O

S

O°  (I. 37) 

O-

O O

S

O OH

   (HSO5
-)

O-

O O

S

O°

+ HO(SO4
-)

 (I. 38) 

L’activation thermique du PS et PMS a été utilisée pour la dégradation de plusieurs 

composés organiques tels que les composés aromatiques [70], composés organiques volatils 

[78, 79], et médicaments [80, 81]. 

Bien que l’activation du persulfate par la chaleur puisse être énergivore, la 

consommation énergétique peut être considérablement améliorée si la chaleur résiduelle de 

l’industrie est exploitée, comme par exemple l’industrie du textile qui rejette des eaux 

contaminées à une température comprise entre 30 et 96°C [82]. 

b) Activation par les UV 

L’activation du PS et du PMS par les UV se fait selon un  mécanisme impliquant la 

fission de la liaison O−O par l'apport d'énergie lumineuse (Réactions I.39 et I.40) [74] : 

S2O8
2
‾  

𝑕𝜈
   2SO4

•
‾ (I. 39) 

HSO5‾ 
 𝑕𝜈
   SO4

•
‾ +

 
HO

• 
(I. 40) 

La longueur d’onde utilisée a un rôle important aussi bien pour l’activation du 

précurseur (PS, PMS) que pour la dégradation des molécules organiques [83], celle à 254 nm 

reste la plus utilisée [74, 75, 83, 84] probablement en raison de la réduction du temps de 

réaction requis par rapport aux autres longueurs d’onde, résultant de la disponibilité et de 

l’efficacité énergétique à cette longueur d’onde [82, 85]. Le coefficient d’extinction molaire 

du PS à 254 nm a été rapporté à 21,1M‾
1
cm‾

1 
[82]. D’après Ismail el al. [86], le persulfate 

peut efficacement être activé par les irradiations solaires, où une totale élimination du 
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Sulfaclozine a été obtenue après 30 min d’irradiation. Shu et al. [87] ont étudié la faisabilité 

du procédé UV/persulfate pour la décoloration et la minéralisation d’une solution aqueuse 

contenant le colorant Acid Blue 113 (AB113) à différents pH, et ont trouvé que ce dernier 

n’avait aucune influence significative sur le processus. D’autres auteurs ont rapporté que le 

procédé UV/persulfate est performant à pH acide à neutre, où les radicaux sulfates et 

hydroxyles sont prédominants [88-91]. Gao et al. [92] ont trouvé que la dégradation du 

polluant cible augmentait avec l’augmentation de la concentration du précurseur appliqué. 

Dans la dégradation du diéthyle phtalate par le procédé UV/persulfate [93], l’utilisation du 

tert-butanol et/ou du méthanol a inhibé le processus de dégradation, mettant en évidence 

l’implication simultanée des deux espèces radicalaires (sulfates et hydroxyles) dans le 

système réactionnel étudié. 

c) Activation par les ultrasons 

Lors de l’activation par les ultrasons, les radicaux hydroxyles et sulfates sont formés 

selon le mécanisme suivant [72, 94] : 

H2O 
)))
   HO

•
 + 

•
H k = 1,3x10‾

8
Ms‾

1 
(I. 41) 

S2O8
2
‾ 

)))
   2SO4

•
‾ k = 1,5x10‾

11
s‾

1 
(I. 42) 

S2O8
2
‾ + HO

•
 → HSO4‾ + SO4

•
‾ + 1/2 O2 k < 1x10

6
M‾

1
s‾

1 
(I. 43) 

S2O8
2
‾ + H

•
 → HSO4‾ + SO4

•
‾  k = 2,5x10

7
 M‾

1
s‾

1 
(I. 44) 

d) Activation par les électrons  

Le persulfate peut également être activé par les électrons issus de la radiolyse de l’eau  

selon les réactions suivantes [95]: 

H2O ⇝ eaq‾ + HO
• 
+H

+
 + H2 + H2O2 (I. 45) 

S2O8
2
‾ + eaq‾ → SO4

2
‾ + SO4

•
‾ k = 1,1x10

10 
M‾

1
s‾

1 
(I. 46) 

e) Activation par les métaux de transition 

L’activation du persulfate peut se faire via un transfert d’électron en utilisant les 

métaux tels que le cuivre, le zinc, le cobalt ou le fer pour former le radical sulfate (Réaction 

I.47) [75, 96] : 

S2O8
2
‾ + M 

n+
 → M 

n+1
 + SO4

2
‾ + SO4

•
‾ (I. 47) 

(Où M représente un métal) 
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L’activation par les ions Fe
2+

 reste la plus répandue, en raison de l’abondance du fer, 

sa biocompatibilité et sa capacité à activer rapidement le PS. Néanmoins, la concentration du 

fer utilisée doit être bien optimisée car un excès de Fe
2+

 peut provoquer le piégeage du 

persulfate (Réaction I.48), et par conséquent une perte de performance de l’oxydation [82]. 

Fe
2+

 + SO4
•
‾ → Fe

3+
 + SO4

2
‾ k = 1x10

9
 M‾

1
s‾

1 
(I. 48) 

I.3.4.1.2 Mode d’action des radicaux sulfates 

Quand le radical sulfate entre en contact avec des composés organiques en solution 

aqueuse, il se produit une série de réactions radicalaires en chaine menant à une oxydation ou 

dans le meilleur des cas à une minéralisation comme présenté ci-dessous [97] : 

 Initiation : 

S2O8
2
‾ + activation → 2SO4

•
‾ (I. 49) 

S2O8
2
‾ + e‾→ SO4

•
‾ + SO4

2
‾ (I. 50) 

 Propagation : 

SO4
•
‾ + H2O → HO

•
 + H

+
 + SO4

2
‾ (I. 51) 

 Terminaison : 

SO4
•
‾ + R-H → R

•
 + HSO4‾ (I. 52) 

HO
•
 + R-H → R

•
 + H2O (I. 53) 

I.3.5 Procédés basés sur l’utilisation de semi−conducteurs 
«
 La photocatalyse 

»
 

I.3.5.1 Principe et mécanisme de la photocatalyse hétérogène 

La photocatalyse est une réaction initiée par l’absorption de photons (source solaire 

naturelle ou artificielle) par un semi−conducteur sous forme de nanoparticules, le plus souvent 

du dioxyde de titane (TiO2) [98]. 

Un semi−conducteur (SC) possède une zone énergétique vide où la présence des 

électrons est interdite. Cette zone, comprise entre le niveau occupé de plus haute énergie 

appelé bande de valence (BV) et le niveau inoccupé de plus basse énergie appelé bande de 

conduction (BC), est nommée bande interdite (ou bande gap) (BG) [99] (Figure I. 3). 
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Figure I. 3. Configuration électronique d’un semi-conducteur. 

L’excitation par un photon d’énergie supérieure ou égale à celle de la bande interdite, 

conduit à la formation d’une paire électron/trou (e‾−h
+
) (Figure I. 4). Ces paires (e‾−h

+
) 

peuvent se recombiner et libérer de la chaleur, ou interagir avec des espèces adsorbées. Les 

électrons (e‾) sont capables de réduire un accepteur d’électron (A), alors que les trous (h
+
) 

peuvent oxyder un donneur d’électron (D) selon les réactions suivantes [100, 101] : 

(SC) 
𝑕𝜈
   e‾ + h

+ 
(I. 54) 

Aads + e‾ → A
•
‾ (I. 55) 

Dads + h
+
 → D

•+ 
(I. 56) 

 

Figure I. 4. Schéma du processus photocatalytique [102]. 

               Energie (eV)                                                                                

 

 

 Bande de conduction (BC) 

Bande de valence (BV) 

Bande interdite (BG) 
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I.3.5.2 Influence de la position de la bande interdite 

Le transfert d'électrons entre le semi-conducteur et les espèces adsorbées est gouverné 

par la position de la bande interdite et du potentiel redox des particules adsorbées. En effet, le 

potentiel redox d’un accepteur d’électron doit être inférieur au potentiel redox de la bande de 

conduction pour pouvoir acquérir un électron. De même, le potentiel redox d’un donneur 

d’électron doit être supérieur à celui de la bande de valence afin de céder un électron [103]. 

La longueur d’onde minimale nécessaire à l’excitation du semi−conducteur dépend de 

la largeur de la bande interdite. Comme le montre la Figure I. 5, la différence d’énergie entre 

la bande de conduction et la bande de valence des différents semi−conducteurs varie entre 2,2 

et 3,2 eV. Pour le dioxyde de titane TiO2 de type anatase par exemple, la différence étant 3,2 

eV, alors l’initiation du processus catalytique impose un rayonnement de longueur d’onde de 

388 nm correspondant à la région de l’ultraviolet [103]. 

 

Figure I. 5. Bande interdite de quelques semi−conducteurs [103]. 

I.3.5.3 Aspect cinétique 

Comme pour une catalyse hétérogène classique, le processus photocatalytique peut 

être divisé en cinq étapes [101] : 

1. Transfert des réactifs de la phase fluide vers la surface du catalyseur ; 

2. Adsorption des réactifs sur la surface du catalyseur ; 

3. Réaction à la surface de la phase adsorbée ; 

4. Désorption des produits de la réaction ; 
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5. Transfert des produits de l’interface catalyseur/fluide. 

La réaction photocatalytique se produit dans la phase adsorbée (étape 3) [101]. 

I.3.5.4 Le dioxyde de titane (TiO2) 

I.3.5.4.1 Formes allotropiques 

Malgré l’intérêt porté sur le développement de nouveaux photocatalyseurs, le TiO2 

reste le plus utilisé en raison de son faible coût, sa stabilité chimique, sa non−toxicité, et son 

fort pouvoir oxydant [98]. Le TiO2 existe sous quatre formes cristallines : anatase 

(tétragonale), rutile (tétragonale), brookite (orthorhombique), et TiO2(B) (monocyclique). 

Bien que les deux formes anatase et rutile soient couramment utilisées comme 

photocatalyseurs, la phase anatase présente une meilleure activité photocatalytique. Toutefois, 

des études [104] prétendent qu'un mélange d'anatase (70−75%) et de rutile (30−25%) est plus 

actif que l'anatase pure. 

 

Figure I. 6. Structures cristallines de (a) l’anatase, (b) rutile, et (c) brookite [104]. 

I.3.5.4.2 Modes d’action du TiO2 

Comme déjà cité, le processus photocatatlytique du TiO2 est initié par l’absorption de 

photons d’énergie supérieure ou égale à celle de sa bande interdite, généralement 3,2 eV 

(anatase) ou 3,0 eV (rutile), une telle énergie correspond à une longueur d’onde λ ˂ 400nm. 

Après formation de la paire (e‾−h
+
) (Réaction I.57) s’en suit une série de réactions 

d’oxydoréduction (Réactions I.58-I.64) [3, 105] : 

TiO2 
𝑕𝜈
   h

+
 + e‾ (I. 57) 

Les trous diffusent vers la surface du TiO2 et réagissent avec les molécules d’eau 

adsorbées, formant les radicaux hydroxyles HO
•
 : 
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h
+

 + H2O → HO
•
 + H

+ 
(I. 58) 

Les radicaux ainsi formés et les trous vont oxyder les molécules organiques proches de 

la surface du TiO2 : 

h
+
 + R−H → R

•
 + H

+ 
(I. 59) 

HO
•
 + R−H → produits organiques intermédiaires (sous-produits) (I. 60) 

Parallèlement, les électrons vont contribuer au processus de réduction en réagissant 

avec l’oxygène moléculaire pour produire les radicaux superoxydes : 

e‾ + O2 → O2
•
‾ (I. 61) 

Ces radicaux vont par l’intermédiaire d’autres réactions, participer à la formation du 

peroxyde d’hydrogène : 

O2
•
‾ + HO

•
 → HOO

• 
(I. 62) 

HOO
•
 + e‾ → HO2‾ (I. 63) 

HO2‾ + H
+
 → H2O2 (I. 64) 

En photocatalyse hétérogène, les composés organiques sont dégradés en leurs 

intermédiaires correspondants, et minéralisés en dioxyde de carbone et eau, si le temps 

d’irradiation est suffisant (Réaction I.65) : 

Contaminants organiques 
 𝑇𝑖𝑂2/𝑕𝜈
       intermédiaires →CO2 + H2O (I. 65) 

I.3.5.5 Paramètres influençant l’activité photocatalytique 

I.3.5.5.1 Effet des agents oxydants 

Plusieurs oxydants inorganiques ont été utilisés pour augmenter l’efficacité du 

processus UV/TiO2, comme par exemple O3 [106], H2O2 [107], S2O8
2
‾
 
[86, 107], et IO4‾

 

[108]. Ces oxydants agissent d’une part comme accepteurs d’électrons évitant ainsi le 

phénomène de recombinaison des paires électron−trou, et d’autre part ils génèrent des 

radicaux, qui à leur tour favorisent la dégradation des composés organiques selon les réactions 

citées ci-dessous [35, 104, 109, 110]: 

H2O2 + e‾ → HO
•
 + HO‾ (I. 66) 

S2O8
2
‾ + e‾ → SO4

2
‾ + SO4

•
‾ (I. 67) 

SO4
•
‾ + H2O → SO4

2
‾ + HO

•
 + H

+ 
(I. 68) 
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O3 + e‾ → O3‾ (I. 69) 

IO4‾ + e‾ + 2H
+
 → IO3

•
 + H2O (I. 70) 

Des études [111, 112] ont montré qu’il y avait une dose optimale de H2O2 pour la 

dégradation de l’Orange G (OG) par le TiO2 dopé, au−delà de laquelle on assistait à une 

diminution de la vitesse de dégradation. Ceci est dû au fait que les radicaux hydroxyles et les 

trous sont consommés par le peroxyde d’hydrogène lui-même selon les Réactions I.71-I.73. 

En même temps, une éventuelle recombinaison des radicaux hydroxyles peut avoir lieu 

comme décrite dans la Réaction I.74 [113] : 

HO
•
 +H2O2 →HO2

•
 + H2O (I. 71) 

HO
•
 +HO2

• 
→ O2 + H2O (I. 72) 

TiO2 (h
+
) +H2O2 → TiO2 +O2 + 2H

+ 
(I. 73) 

HO
•
 + HO

•
 →H2O2 (I. 74) 

I.3.5.5.2 Effet du pH 

Le pH est un paramètre important en photocatalyse hétérogène, puisqu’il affecte à la 

fois la charge du catalyseur, l’état ionique des molécules, et par conséquent le processus 

d’adsorption [109]. Le pH pour lequel la charge de la surface est nulle s’appelle le point de 

charge zéro (PZC), il se situe entre 5 et 7 pour le TiO2, et c’est par rapport au PZC que se 

définit la charge de la surface [114]. 

Pour pH > PZC : TiOH + OH‾ → TiO‾ + H2O (surface négative) (I. 75) 

Pour pH ˂ PZC : TiOH + H
+
 → TiOH2

+
 (surface positive) (I. 76) 

Donc à pH élevé, les molécules chargées positivement vont interagir avec la surface 

du catalyseur, tandis qu’à faible pH ce sont les espèces chargées négativement qui vont s’y 

adsorber selon un phénomène d’interaction électrostatique. Étant lié à leur constante de 

dissociation pKa, l’état des espèces chimiques présentes dans l’eau est également affecté par 

le pH. En effet, lorsque le pH de la solution est inférieur au pKa, l’espèce chimique est 

présente principalement sous forme moléculaire. En revanche, elle est sous forme ionique si 

le pH est supérieur à son pKa [104].  

Guillard et al. [115] ont étudié l’influence du pH 3, 6 et 9 sur la dégradation de quatre 

colorants anioniques (Alizarin S, Méthyle Rouge, Rouge Congo et Orange G) et un colorant 

cationique (Bleu de Méthylène). Ils ont trouvé que pour tous les colorants à l’exception de 
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l’OG, l’augmentation du pH favorisait leur dégradation, attribuant cela au phénomène 

d’adsorption. Comme le Bleu de Méthylène est un colorant cationique, il est concevable que 

son adsorption soit favorisée par une surface chargée négativement. Par contre, l’adsorption 

de l’Orange G a été inhibée par les valeurs élevées du pH à cause de la présence des 

groupements sulfonates chargés négativement. Pour les autres colorants ayant plusieurs 

groupements fonctionnels, ils ont eu un comportement similaire à celui du Bleu de 

Méthylène. 

I.3.5.5.3 Effet de la concentration initiale du polluant 

Des études [116, 117] ont montré que la vitesse de dégradation diminuait avec 

l’augmentation de la concentration initiale du polluant. En effet, lorsque la concentration 

initiale du polluant augmente, une quantité significative des UV est interceptée par les 

molécules avant d’atteindre la surface du TiO2 diminuant de ce fait la génération des espèces 

radicalaires. En plus, à forte concentration, des intermédiaires formés entrent en compétition 

avec le polluant cible pour les radicaux hydroxyles [118]. 

L’influence de la concentration initiale sur la vitesse de dégradation photocatalytique  

du polluant suit le modèle cinétique de Langmuir−Hinshelwood (L−H)  qui décrit l’isotherme 

d’adsorption : 

r = 𝑘𝜃(
𝐾𝐶

1+𝐾𝐶
 ) (I. 77) 

Avec : 

r : vitesse de la réaction ; 

k : constante de vitesse de la réaction ; 

θ : fraction de surface recouverte par le polluant ; 

K : constante d’adsorption du réactif ; 

C : concentration à l’instant t. 

Pour les solutions diluées (C < 10‾
3
 M), KC devient << 1, la réaction est du premier 

ordre apparent (r = kapp x C) et la vitesse de dégradation est donc proportionnelle à la 

concentration des polluants, alors que pour des concentrations supérieures à  5 x 10‾
3
 M, KC 

devient >> 1, la réaction est d’ordre zéro (r = k), et la vitesse de dégradation devient 

indépendante de la concentration initiale du polluant [101]. 
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I.3.5.5.4 Effet de la composition aqueuse 

Il a été rapporté que l’efficacité du traitement photocatalytique est idéale dans de l’eau 

déminéralisée car la présence de certains anions et cations comme SO4
2
‾, HCO3‾, Ca

2+
, Na

+ 
et 

Mg
2+

 liés aux particules de TiO2 ou près de sa surface diminue l’adsorption des polluants par 

phénomène de compétition et par conséquent l’efficacité de dégradation [119]. 

L’inhibition du processus photocatalytique en présence d’ions peut être expliquée par 

le piégeage des radicaux HO
•
 par ces ions. Par exemple, les bicarbonates (HCO3‾) et les 

carbonates (CO3
2
‾) réagissent avec HO

•
 pour donner le radical carbonate (CO3

•
‾) selon le 

mécanisme suivant [11, 119] : 

HCO3‾ +HO
•
 → H2O + CO3

•
‾ k = 8,5x10

6
 M‾

1
s‾

1 
(I. 78) 

CO3
2
‾ + HO

•
 → OH‾ + CO3

•
‾ k = 3,9x10

8
 M‾

1
s‾

1 
(I. 79) 

Une autre explication possible est la formation d’une couche inorganique à la surface 

du TiO2 inhibant de ce fait l’adsorption du composé cible, et par conséquent l’efficacité du 

processus photocatalytique [115, 120]. Cependant, l’étude menée par Lai et al. [121] a 

montré que la dégradation photocatalytique de la Méthotrexate (médicament anticancéreux) 

est significativement améliorée en présence d’ions HCO3‾. Les auteurs ont expliqué ce 

résultat au fait que, même si CO3
•
‾ est moins réactif que HO

•
, il est plus sélectif et attaque 

préférentiellement les sites riches en électrons. 

I.3.5.5.5 Effet de la dose du catalyseur et sa mise en forme  

Les vitesses initiales de dégradation sont directement proportionnelles à la dose du 

catalyseur jusqu’à une certaine limite. En effet, la vitesse de dégradation augmente avec 

l’augmentation de la dose du catalyseur jusqu’à atteindre une valeur optimale au-delà de 

laquelle on assiste à une diminution de la vitesse [116, 117, 122]. L’augmentation de la dose 

du catalyseur entraîne une augmentation du nombre de sites actifs à la surface du catalyseur, 

et par conséquent une quantité importante de radicaux hydroxyles est ainsi générée [123]. 

D’autre part, quand la concentration est trop élevée, la solution devient opaque diminuant de 

ce fait la pénétration du flux photonique dans le réacteur, et la vitesse de dégradation diminue. 

Aussi, l’agglomération des particules du catalyseur due à une forte dose entraîne une 

diminution de la vitesse de dégradation à cause de la réduction de la surface du catalyseur 

[109, 122]. 
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Le choix de la mise en forme du catalyseur soit en suspension, soit supporté a aussi 

son importance dans le processus photocatalytique. Grâce à leur surface spécifique importante 

et à une distribution homogène dans le réacteur, les catalyseurs en suspension présentent une 

plus grande réactivité. Néanmoins, le développement de catalyseurs supportés permet de 

s’affranchir du problème de séparation des particules lors du post−traitement [124]. 

I.3.5.6 Immobilisation du TiO2 

L’immobilisation du TiO2 sur un support approprié peut se faire selon deux voies : la 

première consiste à fixer le catalyseur en partant d’un matériau existant déjà à l’état solide par 

la méthode PMTP (Previousely Made Titania Powder) ; la deuxième est basée sur la 

génération in situ de catalyseur à partir d’un précurseur, au moyen du processus de sol-gel, ou 

de la méthode de déposition chimique en vapeur (CVD : Chemical Vapor Deposition) ou 

encore par greffage [125]. 

I.3.5.6.1 Fixation du catalyseur par la méthode PMTP 

C’est la méthode la plus simple, elle consiste à mettre en contact le support avec une 

suspension de TiO2 (poudre/solvant). Après filtration, évaporation, ou toute autre opération de 

séparation solide-liquide, le support est séché puis calciné à température appropriée. Des 

modifications peuvent être apportées à cette méthode comme par exemple l’utilisation du 

2−isoporopanol comme solvant à la place de l’eau. Ce choix est justifié par la grande volatilité 

de l’alcool comparée à celle de l’eau lors de l’étape de séchage [125]. 

Dans le but d’immobiliser du TiO2 sur du sable, Matthews [126] a utilisé la méthode 

PMTP. Du sable a été mélangé à une suspension de TiO2. Après séchage à 100°C, le sable a 

été calciné à 550°C. Jonstrup et al. [127] ont immobilisé du TiO2 sur des plaques en verre 

borosilicaté en étalant la suspension. Alors que Bouarioua et al. [128] ont adopté la technique 

du dip−coating (trempage−tirage) pour recouvrir des plaques en verre avec une suspension de 

TiO2. 

I.3.5.6.2 Fixation par génération in situ du catalyseur (sol-gel) 

Le procédé sol−gel est une technique utilisée dans la fabrication d’oxydes métalliques 

en utilisant comme produits de départ des solutions contenant des ions métalliques 

correspondants. Généralement, les alcoxydes métalliques et les chlorures métalliques sont les 

précurseurs utilisés dans ce procédé. Ces composés subissent diverses réactions d’hydrolyse 
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et de condensation permettant la formation d’un réseau covalent de liaisons (M−O−M) 

tridimensionnel selon les étapes suivantes [125, 129] : 

1. Hydrolyse : M−OR + H2O → M−OH + R−OH       (où M est le métal central et R est la 

fraction hydrocarbonée) ; 

2. Condensation/polycondensation : M−OH + HO−M →M−O−M + H2O ; 

3. Formation du gel (réseau tridimensionnel) ; 

4. Revêtement d’un support approprié. 

En général, le dip−coating (trempage/tirage) et le spread−coating (étalement) sont les 

deux techniques les plus utilisées à des fins d’immobilisation. Le spread-coating est adapté 

pour la réalisation d’un film épais, tandis que le dip−coating est applicable pour la production 

d’un film mince sur les deux cotés. Dans ce dernier cas, un appareil équipé d’un moteur 

ajustable pour contrôler la vitesse de trempage, est utilisé pour immerger le support dans la 

solution (gel) puis le retirer à une certaine vitesse [130]. 

 

Figure I. 7. Dépôt de couche mince par dip-coating [129]. 

I.3.5.6.3 Choix du support 

La finesse des particules de TiO2 permet d’envisager la présence de forces 

électrostatiques entre le dépôt et le support. Il est également possible d’avoir des liaisons 

chimiques en particulier si le support est un oxyde. La formation de ponts oxygène via les 

groupements hydroxyles de surface symbolisés S−OH serait très intéressante pour assurer une 

bonne adhésion avec TiO2 (Réaction I.80) [131]. 

S−OH + HO−Ti 
𝑡𝑟𝑎𝑖𝑡𝑒𝑚𝑒𝑛𝑡  𝑡𝑕𝑒𝑟𝑚𝑖𝑞𝑢𝑒
                  S−O−Ti + H2O (I. 80) 

En général un bon support doit répondre aux critères suivants [125] : 

 Être transparent aux rayons UV ; 

 Avoir une grande surface spécifique (géométrie, forme); 
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 Favoriser des liaisons physico−chimiques fortes avec le catalyseur sans avoir un effet 

négatif sur sa réactivité ; 

 Être chimiquement inerte ; 

 Posséder une bonne capacité d’adsorption des composés organiques à dégrader. 

Concernant le revêtement, deux conditions sont primordiales [125] : 

 Une bonne adhérence catalyseur/support : la jonction catalyseur/support doit résister à 

l’abrasion engendrée par la circulation de l’eau dans le réacteur sous peine d’avoir un 

détachement des particules du support ; 

 Ne pas affecter l’activité du catalyseur lors du processus de revêtement : en effet, 

plusieurs facteurs peuvent altérer l’activité du catalyseur tels : (i) l’altération de la 

structure cristalline, due au traitement thermique nécessaire à sa fixation, (ii) une 

diminution de la surface spécifique engendrée par la formation d’agglomérats, et (iii) le 

piégeage des particules du catalyseur à l’intérieur des micropores du support où le 

rayonnement UV ne pourrait pénétrer. 

I.3.5.6.4 Types de support 

a) Les supports en verre 

L’inertie du verre, associée à sa capacité à résister à des températures de calcination 

élevées, en plus des propriétés optiques et du faible coût, font de lui le support de revêtement 

le plus étudié en photocatalyse [129, 130]. Composé majoritairement de silice (SiO2), le verre 

est un support intéressant du fait aussi de ses propriétés de surface. Il est recouvert de 

substances chimisorbées ou physisorbées (Figure I. 8) qui peuvent faciliter une attraction 

électrostatique ou chimique avec un dépôt de TiO2. Ces substances peuvent être des 

groupements silanes, des ponts siloxanes ou des molécules d’eau physisorbées en surface 

[131]. 
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Figure I. 8. Substances à la surface de la silice [131]. 

Le verre peut être utilisé sous différentes formes. Khataee et al. [132] ont utilisé du 

TiO2 commercial (Millenium PC 500) immobilisé sur des plaques en verre pour la 

photodégradation sous rayonnement UV de trois colorants azoïques (Acide Orange 8, Acide 

Orange 10 et Acide Orange 12). Une diminution du carbone organique total (COT) de 94% a 

été obtenue après 6 h d’irradiation. 

Shargh et al. [133] ont suivi l’élimination du phenazopyridine utilisé comme 

molécule organique modèle dans un photoréacteur batch à recirculation, en utilisant du TiO2 

Degussa P25 immobilisé sur des billes en verre. Ils ont obtenu une baisse de 90% du COT 

après 150 minutes d’irradiation. La réutilisation du TiO2 supporté a été testée 24 fois (nombre 

de cycles) et les résultats obtenus ont montré une stabilité de l’activité photocatalytique. 

Plusieurs auteurs [134-136] ont utilisé les parois internes du réacteur comme support 

pour immobiliser le TiO2. 

b) Les supports en aluminium et en acier inoxydable 

Dans une étude comparative, Lim et al. [137] ont constaté que l’immobilisation du 

TiO2 sur des plaques en aluminium était plus efficace que celle appliquée sur des plaques en 

verre. 

Murgolo et al. [138] ont étudié l’activité photocatalytique du TiO2 immobilisé sur des 

plaques en acier inoxydable par la méthode de déposition chimique en vapeur (CVD) pour 

l’élimination de plusieurs antibiotiques. Les résultats obtenus ont montré une meilleure 

efficacité comparativement au TiO2 Degussa P 25. 
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c) Les supports en polymère 

Plusieurs variétés de polymère ont été utilisées comme support, comme par exemple, 

des billes en polystyrène, des tubes en polychlorure de vinyle ou encore des plaques en 

polycarbonate [130]. Fostier et al. [139] ont procédé à l’élimination de l’Arsenic (As) en 

utilisant du TiO2 immobilisé dans des bouteilles en polyéthylène téréphtalate (PET) en 

présence de lumière naturelle et de sels de fer. Plus de 99% de l’As(III) a effectivement été 

oxydé en As(V) après 120 minutes d’exposition solaire. 

d) Fibres optiques et tubes en quartz 

Hofstadler et al. [140] ont été les premiers à élaborer un réacteur utilisant du TiO2 

fixé sur des fibres optiques pour la dégradation photocatalytique du 4−chlorophenol. Ils ont 

trouvé que la dégradation et la destruction du carbone organique total de la molécule cible 

était respectivement 1,6 et 2,8 fois plus rapide par rapport au procédé utilisant le TiO2 

Degussa P 25 en suspension. 

Dans le but d’étudier la photodégradation de l’Acid Red 18, Mozia et al. [141] ont 

utilisé un réacteur serpentin en quartz sur lequel ils ont fixé du TiO2. Ils ont obtenu un 

abattement du COT de 98% et 99% pour des concentrations initiales en colorant de 10 et 30 

mg/L respectivement. 

e) Sable et gel de silice 

En suivant l’élimination de contaminants pharmaceutiques par photocatalyse utilisant 

l’irradiation solaire et du TiO2 immobilisé sur du sable, He et al. [142] ont réussi à obtenir des 

rendement d’élimination élevés. Quant à Echavia et al. [143], après avoir fixé le TiO2 sur du 

gel de silice ils ont étudié l’élimination de trois pesticides par photocatalyse et sont parvenus à 

obtenir un taux d’abattement de 100% pour le dimethoate et le glyphosate après 60 minutes 

d’irradiation, alors que l’acéphate a été totalement éliminé après 105 minutes d’irradiation. 

Quelque soit le support utilisé, les statistiques montrent que les études portant sur la 

photocatalyse utilisant un catalyseur immobilisé a considérablement augmenté ces dernières 

années par rapport à celle utilisant le mode en suspension [144]. 
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II. LES COLORANTS AZOÏQUES : CAS DE L’ACID YELLOW 99 ET DE 

L’ORANGE G 

II.1 Généralités sur les colorants azoïques 

Les colorants azoïques représentent la plus grande classe des colorants aromatiques 

synthétiques [145]. Ils sont caractérisés par la présence d’un ou plusieurs groupes azoïques  

(−N=N−) généralement en nombre d’un ou quatre liés aux radicaux aryles, ces derniers sont le 

plus souvent associés à d’autres groupements fonctionnels incluant amine (−NH2), chlorure 

(−Cl), hydroxyle (−OH), méthyle (−CH3), nitro (−NO2), sulfonate de sodium (−SO3Na) [146]. 

En fonction du nombre du groupe −N=N− dans la molécule, les colorants azoïques peuvent 

être classés en monoazo, diazo, ou triazo [147]. La Figure I. 9 présente la structure 

moléculaire de quelques colorants azoïques. 

 

Figure I. 9. Structure moléculaire de quelques colorants azoïques. 

En raison de la délocalisation électronique à travers le groupe −N=N− (chromophore) 

et les groupements associés, les colorants azoïques présentent des couleurs vives, comme le 

CH3

O

NN

CH3

CH3

N

Rouge de méthyle

O

CH3

OH

NH
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CH3
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N

N

N
N

NH2
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rouge, l’orange ou le jaune [147]. Plus la délocalisation est importante, plus l’absorption se 

déplace vers les grandes longueurs d’ondes et la lumière absorbée devient plus rouge [148]. 

Dans de tels systèmes, les niveaux électroniques moléculaires sont proches les uns des autres, 

et lorsque les électrons sont promus d’un niveau de basse énergie à un niveau de plus haute 

énergie, la lumière de la région visible est absorbée et le composé azoïque donne une couleur 

correspondant à la lumière visible non absorbée [149]. Le Tableau I. 3 donne la relation entre 

la lumière absorbée par la molécule (c’est−à−dire son spectre d’absorption) et la couleur 

qu’elle reflète. 

Tableau I. 3. Relation entre la lumière absorbée et la couleur [145]. 

Couleur absorbée Couleur observée Radiation absorbée (nm) 

Violet Jaune−Vert 350−435 

Bleu Jaune 435−480 

Vert−Bleu Orange 480−490 

Bleu−Vert Rouge 490−500 

Vert Pourpre 500−560 

Jaune−Vert Violet 560−580 

Jaune Bleu 580−595 

Orange Vert-Bleu 595−605 

Rouge Bleu−Vert 605−750 

II.2 Synthèse des colorants azoïques 

Les colorants azoïques sont préparés en deux étapes [149] :  

La première consiste à synthétiser un ion diazonium à partir d’une amine primaire 

aromatique, selon la réaction suivante :  

NH2

+ HNO2

N
+

N
Cl

-

+ 2 H2O
HCl

 

 

Schéma I. 1. Formation d’un ion diazonium 

La seconde étape est la copulation du sel diazonium obtenu avec un composé 

aromatique. Cette dernière étape influe sur la couleur du colorant formé : 

 Copulation avec les phénols : 

Amine primaire 
Diazonium 
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Quand le diazonium réagit avec un phénol, un colorant azoïque de couleur 

jaune/orange est formé : 

N
+

N
Cl

-

+

OH

N

N OH
+ HCl

 

 

Schéma I. 2. Formation d’un colorant azoïque de couleur jaune/orange.  

Avec une solution alcaline de 2- naphtol, c’est un colorant de couleur rouge qui est 

obtenu :  

N
+

N
Cl

-

+

OH

N

N

OH

HCl
+

 

Schéma I. 3. Formation d’un colorant azoïque de couleur rouge. 

 Copulation avec les amines : 

Un colorant jaune est synthétisé à partir d’un sel diazonium réagissant avec une 

amine aromatique : 

N
+

N
Cl

-

+

NH2 N

N

NH2

+ HCl

 

 

Schéma I. 4. Formation d’un colorant azoïque de couleur jaune. 

II.3 Domaines d’application 

On retrouve les colorants azoïques dans plusieurs secteurs tels que l’industrie textile, 

le tannage du cuir, la papeterie, l’industrie alimentaire, le cosmétique, l’industrie du plastique, 

la photographie et l’impression au laser. Également, dans le domaine pharmaceutique et 

Phénol Diazonium 

2-Naphtol Diazonium 

Amine  Diazonium 
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médical ainsi que dans la recherche biologique [150]. Parmi les colorants fréquemment 

utilisés on peut citer entre autres [151] : 

 Méthyle Orange : papier, textile, industrie alimentaire et pharmaceutique. 

 Rouge Congo : impression, plastique, cuir, papier, textile, également comme colorant 

histologique et indicateur du pH dans le diagnostic de certaines pathologies. 

 Orange II : caoutchouc, textile et cuir. 

 Noir Eriochrome T : teinture du nylon, soie et laine. 

L’industrie textile est le plus grand secteur utilisant les colorants azoïques (70%) 

[152], contribuant ainsi à plus de la moitié d’effluents (54%) existants dans l’environnement à 

travers le monde [153], et cette quantité ne cesse d’augmenter d’année en année causant de 

sérieux problèmes à l’environnement [151]. 

II.4 Impact des colorants azoïques sur la santé et l’environnement 

La couleur est généralement le premier contaminant a être reconnu dans les eaux 

usées, car même à faible concentration (< 1 ppm) les colorants sont très visibles, ce qui a pour 

effet de réduire la pénétration de la lumière et la dissolution des gaz dans les lacs, les rivières 

et autres plans d’eau [154]. La nature toxique des colorants azoïques peut nuire aux différents 

microorganismes nécessaires à l’équilibre de l’écosystème, notamment ceux du sol qui en 

retour aura des effets négatifs sur la productivité agricole [152, 155]. Plusieurs études ont 

montré que les colorants azoïques ainsi que leurs produits de dégradation présentaient des 

caractères toxiques, mutagènes et cancérigènes [146, 156] principalement à cause du clivage 

de la liaison azo (azo-réduction) en amine aromatique par la microflore intestinale humaine, la 

microflore cutanée et les microorganismes environnementaux [157, 158]. Le Tableau I. 4 

montre quelques exemples d’amines aromatiques produites par réduction azoïque. 

Tableau I. 4. Exemples d’amines aromatiques produites par l’azoréduction [158]. 

Colorant azoïque Amine aromatique 

Orange G, Jaune de Méthyle Aniline 

Rouge Congo, Direct Blue 6, Direct Black 38, 

Direct Brown 95 
Benzidine 

Ponceau 3R 2,4,5-Triméthylaniline 

Ponceau BS, Methyle Orange, Tartrazine, 

Orange II 
Acide aminobenzenesulfonique 

Rouge acide 88, Orange II, Rouge Para, 

Ponceau BS 
1-amino-2-2Naphthol 
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Cependant, il existe des colorants qui peuvent être cancérigènes sans toutefois être 

réduits comme par exemple le Jaune de méthyle, Soudan I, Soudan II, Soudan III, Soudan IV, 

Rouge Para, et Ponceau 3R [158]. 

Les effets toxiques des colorants azoïques les plus courants sont énumérés dans le 

Tableau I. 5. 

Tableau I. 5. Effets toxiques de quelques colorants azoïques [159]. 

Colorants azoïques Effets toxiques 

Acid Orange 7 
Provoque une irritation des yeux, de la peau et des voies 

respiratoires ; toxicité à long terme pour la vie aquatique. 

Rouge Congo 
Susceptible de provoquer des réactions allergiques sévères, 

choc anaphylactiques ; cancérigène. 

Methyle Orange 
Mutagène et nocif pour la vie aquatique. 

Reactive Black 5 
Peut provoquer des allergies, des difficultés respiratoires ou de 

l'asthme. 

Reactive Brillant Red 

X−3B 

Provoque une irritation des yeux, de la peau et des voies 

respiratoires ; un effet néfaste sur la vie aquatique. 

Remazol Golden Yellow 
Peut provoquer des allergies, des difficultés respiratoires ou 

des symptômes similaires à l'asthme; toxicité aquatique. 

Reactive Yellow 3 
Toxique pour la vie humaine et aquatique. 

Tartrazine 
Peut provoquer des allergies, des difficultés respiratoires ou de 

l'asthme. 

II.5 Dégradation des colorants azoïques par les procédés d’oxydation avancés 

Dans la littérature, plusieurs études ont rapporté la dégradation des colorants azoïques 

par les Procédés d’Oxydation Avancés (POAs) (Tableau I.6). Que ce soit à l’échelle de 

laboratoire ou à l’échelle pilote, les résultats obtenus montrent l’efficacité des POAs vis-à-vis 

des colorants azoïques contrairement aux traitements conventionnels qui sont pour la plupart 

des méthodes non-destructives (traitement par adsorption, électrocoagulation, etc.) [132].  

Concernant le traitement biologique, la nature toxique et récalcitrante des colorants le 

rend dans la plupart des cas inapproprié [160]. Aussi, il a été vérifié que parmi 18 colorants 

azoïques testés, 11 sont passés à travers le processus de traitement pratiquement non traités, 4 
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ont été adsorbés sur les boues activées et seulement 3 ont été dégradés [161]. À cet effet, les 

POAs représentent une alternative pour surmonter les limites liées aux techniques 

conventionnelles [162]. 

Tableau I. 6. Performance des POAs pour la dégradation de quelques colorants azoïques. 

Colorant POAs 
Conditions 

opératoires 
Résultats Références 

R
ea

ct
iv

e 
B

la
ck

 5
 (

R
B

5
) 

Sonophotocatalyse 

hétérogène 

(US/UV/TiO2) 

Lampe 9 W UV-A  

(350-400 nm) ; 

US (80 kHz, 135  

W); 

Semi-conducteurs : 

Hombicat UV 100  

(UV 100), Degussa  

P 25 (P 25), Tronox  

A-K-1(Tr),  

Millennium PC 500  

(PC 500), Aldrich  

TiO2 (Al): (0,05-1  

g/L); 

[RB5]=(20-120  

mg/L); 

pH = 2,6-9; 

eau déionisée. 

Décoloration  

totale (100%) 

après 60 min 

d’irradiation 

avec UV 100, 

[RB5]= 60 mg/L, 

[TiO2]=0,25 

mg/L et pH 5,8. 

Efficacité  

renforcée en  

utilisant les  

ultrasons. 

Kritikos et 

al. 

[163] 

Fenton (H2O2/Fe
2+

) 

et PhotoFenton 

(H2O2/Fe
2+

/UV) 

 

Lampe à vapeur de  

mercure basse  

pression (15W;  

253,7 nm); [RB5] =  

5x10‾
5
 -1,5x10‾

4 
M ;  

[H2O2] = 2,4x10‾
4
-  

9,8x10‾
4 
M ; [Fe

2+
] =  

5x10‾
5
-2x10‾

4
 M ; 

pH = 1-8 ;  

T= 30°C ;  

eau déionisée. 

Fenton :  

décoloration   

97,5% ; COT  

21,6% ;  

PhotoFenton : 

décoloration :  

98,1% ;  

COT : 46,6% ; 

[H2O2]0 /[RB5]0= 

9,6 :1 ; 

[H2O2]0/[Fe
2+

]0= 

4,9 :1; 

pH 3.  

Lucas et 

Peres 

[164] 
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D
ir

ec
t 

B
lu

e 
7
1

 (
D

B
7
1
) 

sonophotocatalyse 

(US/UV/TiO2) 

2 lampes 44W/m²  

(254 nm); 

US: 20 KHz, 95 W; 

[DB71] = 50-200  

mg/L;  

[TiO2] = 0-1g/L; 

 pH = 2,5-3-5,5;  

T = 20°C; 

[H2O2] = 75 mg/L ; 

eau déionisée. 

Pour les doses  

optimales : 

[DB71] = 100 

mg/L, [TiO2] =1 

g/L et pH = 2,5 

74% de  

décoloration  

après 20 min de 

traitement dans 

US/TiO2. 

Amélioration par 

ajout de H2O2. 

Le taux atteint 

84% en 

combinant les 

UV au système 

US/TiO2. 

Ertugay et al. 

[165] 

O
ra

n
g
e 

II
 

UV/Persulfate/ 

Sulfite 

Lampe à vapeur de 

mercure basse 

pression (5W, 254 

nm) ; 

[Orange II] = 20 

mg/L ; 

[Persulfate] = 1mM ; 

[Sulfite] = 0,5 mM ; 

T = 25°C ; 

pH = 6,0 ; 

eau ulta-pure. 

89,7% de  

dégradation 

après 40 min de 

traitement, 

33,4% de plus 

que dans le 

système 

UV/Persulfate. 

Chen et al. 

[166] 

A
ci

d
 O

ra
n

g
e 

7
 (

A
O

7
) 

Oxydants/chaleur 

[AO7] = 20 mg/L; 

Oxydants: persulfate  

(PS), 

peroxomonosulfate 

(PMS), et peroxyde 

d’hydrogène (H2O2); 

[Peroxydes]/ [AO7]  

= 10/1; 

T =  25−80°C ;  

eau bi-distillée. 

99% de  

dégradation à 

80°C avec le PS 

après 40 min de 

traitement.  

PS >> PMS > 

H2O2. 

Yang et al. 

[167] 
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R
ea

ct
iv

e 
R

ed
 1

4
7
 (

R
R

-1
4
7
) 

UV/H2O2/TiO2 

Lampe UV (144W, 

254 nm) ; 

[RR147] = 50-100  

et 150 mg/L ; 

[H2O2] = 0,3-0,6 et  

0,9 ml ; [TiO2]=  

0,2-0,4 et 0,6 g ;  

pH= 3-5-7 et 9. 

 Dégradation  

maximale de  

92% pour une  

concentration en  

RR147 de 50  

mg/L, [H2O2]= 

0,9 ml, [TiO2]= 

0,6 g, pH 3,4 et 

un temps 

d’irradiation de 

60 min ; 

réduction de la 

DCO de 844,46 

mg/L à 361,21 

mg/L ; réduction 

de 60% de la 

DBO.  

Arshad et al. 

[168] 

 

A
ci

d
 B

la
ck

 2
4

 

UV/Oxydant 

Lampe à vapeur de  

mercure basse  

pression (254 nm,  

13,4 W) ; 

[colorant] = 100 

mg/L ; 

pH = 6,3 ; T =  

23°C ; 

Oxydants : 

[H2O2] = 2x10‾
3
-  

4x10‾
3
-8x10‾

3
−  

1,6.10‾
2
  mol/dl; 

[Na2S2O8] =  

2,5x10‾
4
- 5x10‾

4
-  

1x10‾
3
- 2x10‾

3
  

mol/dl; 

[NaIO4] =  

1,25x10‾
4
-2,5x10‾

4
−  

3,75x10‾
4
- 7,5x10‾

4
  

mol/dl. 

kapp (H2O2) =  

1,66x10‾
4
-  

2,7x10‾
4
 s‾

1
,  

COT restant =  

68,8%; 

kapp (Na2S2O8) =  

2,43x10‾
4
 -  

2,67x10‾
3
 s‾

1
,  

COT restant =  

49,8%; 

kapp (NaIO4) =  

3,42x10‾
4
-  

1,82x10‾
3
 s‾

1
,  

COT restant =  

40,6%.  

Sadik et al. 

[169] 
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R
ea

ct
iv

e 
R

ed
 1

9
8
 (

R
R

 1
9
8
) UV/Oxydant 

UV/TiO2/Oxydant 

Lampe à vapeur de  

mercure basse  

pression (8W, 254  

nm); 

[RR198] = 20 mg/L; 

[TiO2] = 1 g/L; 

[Oxydant] = 6 mM 

(H2O2, Na2S2O8,  

NaBrO3, NaIO4);  

pH = 7. 

kapp (H2O2)  

=10,24 h‾
1
, 

kapp (Na2S2O8) =  

17,93 h‾
1
, 

kapp (NaBrO3) =  

13,37 h‾
1
, 

kapp (NaIO4) =  

11,90 h‾
1 

;  

amélioration de  

l’efficacité par  

ajout de NaIO4  

(0,5 mM) au  

système  

UV/TiO2 (kapp =  

16,75 h‾
1
). 

Wu et al. 

[170] 

Ozonation 

catalytique 

(O3/MgO) 

Réacteur, générateur  

d’ozone ; 

Dose de l’ozone : 0,2  

g/h ; 

[RR198] = 100-500  

mg/L ; 

[MgO] = 1-6 g/L ; 

pH = 2-12 ;  

T = 23°C. 

Dégradation  

complète après 9  

min pour les  

doses optimales :  

[RR198] = 200  

mg/L, [MgO] = 5  

g/L et pH = 8 ; 

réduction de la  

DCO. 

Moussavi et 

al. [171] 

II.5.1 Dégradation de l’Acid Yellow 99 (AY99) 

L’Acid Yellow 99 (AY99) (Figure I. 10) est un colorant largement utilisé dans les 

industries pour teindre différentes fibres en protéines, soie, nylon, etc. [172, 173]. Toute fois, 

ce colorant est nocif , puisqu’il peut provoquer des irritations cutanées, oculaires, respiratoires 

et gastro-intestinales [174]. 

O

OH

CH3

O2N

NaO3S OH

N

N

NH

 

Figure I. 10. Structure moléculaire de l’Acid Yellow 99 (AY99).  

La dégradation de l’AY99 a fait l’objet de quelques études parmi lesquelles, 

l’adsorption utilisant des biosorbants [173]. Il a été trouvé qu’à pH 2 et température 30°C, 1 g 

de fibre de coco pouvait adsorber 442,13 mg d’AY99 avec un temps d’équilibre de 210 min. 

Naskar et al. [172] sont parvenus à avoir une capacité d’adsorption de 544,30 mg/g en 
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utilisant l’aspergille noir (Aspergillus Niger) à pH 3 et température 30°C pour un temps 

d’équilibre de 254 min. 

L’extraction de l’AY99 par membrane liquide émulsionnée a été suivie en utilisant un 

plan factoriel (Plackett-Burman) qui a donné un pourcentage d’élimination entre 99,09% et 

99,12% [175]. 

La dégradation par des enzymes sécrétées par des souches fongiques (T. versicolor 

KCTC 16781) a également été étudiée, où 100% de décoloration a été obtenue après 72 h, soit 

au moment où l’activité enzymatique a atteint son maximum [176]. 

Différents POAs ont été aussi utilisés pour l’élimination de l’AY99 tels que présentés 

dans le Tableau I.7.  

Tableau I. 7. Dégradation de l’AY99 par les POAs. 

AOPs Conditions opératoires Résultats Références 

F
en

to
n

 (
H

2
O

2
/F

e2
+
) 

[AY99] = 0,03-0,15 mmol/L ; 

[H2O2] = 0,9-2,1mmol/L ; 

[Fe
2+

] = 0,03-0,15 mmol/L ; 

pH = 2-2,5-3-3,5 et 4;  

T = 30-40-50-60 et 70°C ;  

eau distillée. 

95% de décoloration  

(kapp = 0,07 min‾
1
)  

après 40 min de 

traitement pour les 

doses optimales 

suivantes : 

[AY99] = 0,06  

mmol/L, 

[H2O2] = 1,8 mmol/L,  

[Fe
2+

] = 0,09 mmol/L,  

pH = 3 et T = 30°C. 

La présence de cations  

et d’anions inhibent le 

processus. 

Bouasla et al. 

[177] 

(P
2
W

1
2
M

o
6
F

e3
+
)/

H
2
O

2
 

[AY 99] = 30 mg/L; 

[H2O2] = 0,006-0,1 mM; 

[P2W12Mo6Fe
3+

] = 0-0,45 mM; 

pH = 3-8. 

Décoloration totale  

après 60 min de  

traitement pour les 

doses optimales :  

[AY 99] = 30 mg/L,  

[H2O2] = 0,03 mM,  

[P2W12Mo6Fe
3+

] =  

0,23 mM et pH= 3.  

Possible réutilisation  

du catalyseur. 

Tabaï et al. 

[178] 
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U
V

/Z
n

O
 e

t 
U

V
/(

A
g
/Z

n
O

) 
Lampe UV moyenne pression; 

[AY 99] = 30 mg/L ; 

[ZnO] commercial = 0,6 g/L ; 

[% Ag/ZnO] = 0,6 g/L avec [Ag] =  

1-3-5-7 et 9% (rapport molaire) ; 

eau déionisée. 

Réduction de la bande 

gap du 

photocatalyseur par  

ajout de 7% en Ag ; à 

pH 7 et après 80 min 

de traitement, 84,37% 

de dégradation pour le 

système UV/ZnO et 

92,66% pour UV/ (7% 

Ag/ZnO) ;  

kapp (UV/ZnO) = 

2,25x10‾
2 
min‾

1
,  

kapp (UV/ (Ag/ZnO) = 

3,35x10‾
2
 min‾

1 
; 

réduction de la DCO  

après 60 min ; 86,66%  

de dégradation après  

3cycles d’utilisation  

de (Ag/ZnO). 

El-Bindary et 

al. [179] 

T
iO

2
/v

is
ib

le
 (

T
iO

2
−

β
−

cy
cl

o
d

ex
tr

in
e)

/v
is

ib
le

 Lumière visible ; 

pH = 5,4 ; [AY99] = 1,612x10‾
5
 M ; 

[catalyseur] = 2 g/L : TiO2,  

TiO2−β−cyclodextrine(TiO2−β−CD) 

eau bi-distillée. 

Effets significatifs du  

β−cyclodextrine 

(β−CD) sur les 

performances 

photocatalytiques du 

TiO2 : 92,8% de 

décoloration après 180 

min de traitement 

avec le système  

(TiO2−β−CD)/visible ; 

réduction de la DCO. 

Pitchaimuthu 

et al. [180] 

Z
n

O
/l

u
m

iè
re

 s
o
la

ir
e
 

Lumière solaire ;  

pH = 5,4 ; 

[catalyseur] = 2 g/L (ZnO,  

ZnO−β−CD)
 
; 

eau bi-distillée. 

Effets significatifs du  

β−cyclodextrine  

(β−CD) sur les  

performances  

photocatalytiques du  

ZnO : 98% de  

décoloration après 180  

min  avec le système  

ZnO−(β−CD)/lumière  

solaire. 

Pitchaimuthu 

et al. [181] 
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II.5.2 Dégradation de l’Orange G (OG) 

Du fait de sa grande utilisation dans plusieurs domaines, l’Orange G (OG) (Figure 

I.11) constitue comme la majorité des colorants azoïques un danger pour l’homme et pour 

l’écosystème [182]. Des dommages chromosomiques et une activité clastogène sont parmi les 

effets toxiques que peut provoquer l’OG [159]. De ce fait, plusieurs techniques ont été 

utilisées afin d’éliminer ce colorant des milieux aqueux. 

N
N

SO3Na

OH

SO3Na  

Figure I. 11. Structure moléculaire de l’Orange G (OG). 

Laksaci et al. [183] ont étudié les propriétés d’adsorption d’un adsorbant élaboré à 

partir du marc de café, pour l’élimination de l’OG (25 mg/L). Les résultats obtenus ont 

montré que le charbon actif utilisé présentait une grande capacité d’adsorption vis-à-vis de 

l’OG par rapport à d’autres adsorbants surtout avec l’augmentation de la température. 

La biodégradation de l’OG (250 mg/L) a été suivie par Kumar et al. [184] utilisant 

une souche bactérienne isolée d’un sol contenant des copeaux de fer rouillés, et identifiées 

comme étant Bacillus SP. Une décoloration de 100% a été obtenue après 24 h d’incubation à 

37°C et pH 7. L’analyse par HPLC, GC/MS a révélé la formation d’aniline, phényle 

hydrazine ainsi que d’autres produits. 

La dégradation par électrolyse en eau subcritique dans un réacteur à flux continu, 

étudiée par Yuksel et al. [185] a donné 99% de dégradation et 98% de réduction en COT, en 

n’utilisant aucun solvant organique ou catalyseur et ce à une pression de 7 MPa et une 

température entre 180 et 250°C. 

Bokare et al. [186] ont procédé à la dégradation de l’OG par réduction catalytique 

utilisant des nanoparticules bimétalliques (Fe−Ni), et ont conclut que même si le colorant a 

été complètement dégradé, les produits générés (aniline et amine naphtol) étaient toxiques et 

non biodégradables, et de ce fait, il serait plus judicieux de combiner ce procédé avec un 

procédé d’oxydation avancé. 
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Les travaux élaborés pour l’élimination de l’OG par différents POAs (Fenton, 

photocatalyse, persulfate activé…) sont résumés dans le tableau suivant :  

Tableau I. 8. Dégradation de l’OG par les POAs. 

AOPs 
Conditions 

opératoires 
Résultats Références 

P
er

su
lf

a
te

/F
e2

+
 

[OG] = 0,1 mM ; 

[persulfate] =  

1-2-4-8 et 10 mM ; 

[Fe
2+

] = 0,5-1-2-4 et  

8 mM ; 

pH = 3,5-7-9 

T = 293-303-313 K ; 

eau déionisée.  

Pour les doses optimales :  

[persulfate] = 4mM, [Fe
2+

]  

= 4mM et pH =3,5, le taux  

de dégradation a atteint  

99% après 30 min de  

traitement et kapp = 0,12  

min‾
1
 ; la présence des  

ions (Cl‾, NO3‾, HCO3‾,  

H2PO4‾) a inhibé le  

processus, alors que la  

température a montré un  

effet positif.  

Xu et al. 

[187] 

x
%

B
i 2

S
3
/T

iO
2
/l

u
m

iè
re

 v
is

ib
le

 Réacteur Batch ; 

lampe :  

Tungsten−Halogène  

(200 W) ; 

[x%Bi2S3/TiO2] x%  

= 1, 5, 10 et 15. 

Bande gap du Bi2S3  = 1,54  

eV ; 

pour [OG] = 10 mg/L,  

meilleur taux de  

dégradation obtenu avec x  

= 10% (kapp = 0,32 h‾
1
) ; 

sous irradiation solaire  

(naturelle), l’efficacité est  

renforcée (kapp = 3,42 h‾
1
)  

et la DCO est passée de 32  

à 3 mg/L après 35 min. 

Boumaza et 

al. [188] 

S
o
n

o
p

h
o
to

ca
ta

ly
se

: 

U
S

 ;
 U

V
/T

iO
2
 ;

 U
S

/U
V

/T
iO

2
 

US: 213 KHz; 

UV: lampe à arc au 

xénon (450 W); 

TiO2 P 25 (20 nm, 55 

m²/g) ; 

[OG] = 0,09 mM; 

[TiO2] = 1 g/L ; 

pH naturel (5,8) ; 

eau milli−Q. 

En présence des US, 43% 

de dégradation en 75 min, 

v = 6,2x10‾
7
 Mmin‾

1 
; 

UV/TiO2 : 59% de 

dégradation, v = 12,6x10‾
7
 

Mmin‾
1 

; 

US/UV/TiO2 : 85% de 

dégradation, v = 22,3x10‾
7
 

Mmin
-1 

; 

réduction de 82% en COT 

dans le système 

US/UV/TiO2 après 4 h de 

traitement.  

Madhavan 

et al. [189] 
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P
h

o
to

ca
ta

ly
se

 (
T

iO
2

 d
o
p

é 
à
 l

’a
zo

te
/v

is
ib

le
 ;

 

T
iO

2
 d

o
p

é 
à
 l

’a
zo

te
/s

o
la

ir
e)

 

TiO2 dopé à l’azote,  

TiO2 P 25, TiO2 non  

dopé (1 g/L) ; 

[OG] = 25 mg/L ; 

pH = 2 ; 

Lumière visible :  

lampe à arc au xénon  

(500 W, λ > 400  

nm) ; 

[H2O2] = 5 mM ; 

Lumière solaire  

naturelle ; 

[H2O2] = 15 mM. 

Lumière visible : 

Taux de dégradation  

aprés150 min : 

TiO2 dopé : 96,29% 

TiO2 P 25 : 42,55% 

TiO2 non dopé : 13%. 

Lumière solaire : après 60  

min : 

TiO2 P 25 : 100%, 

TiO2 dopé : 99,8%, 

TiO2 non dopé : 36,24%. 

Sun et al. 

[112] 

P
er

su
lf

a
te

/F
e
M

o
O

4
 [OG] = 0,2 mM ; 

[Persulfate] = 4 mM ;  

[FeMoO4] = 0,3 g/L ; 

pH = 2,8; 

eau ultra pure. 

95% de dégradation après  

40 min; 

43% de réduction du COT  

après 12h; 

possible réutilisation du  

catalyseur : 85% de  

dégradation de l’OG après  

10 cycles d’utilisation. 

Lin et al. 

[190] 

P
h

o
to

ca
ta

ly
se

 

U
V

/(
S

n
(I

V
)/

T
iO

2
/A

C
) 

Lampe à vapeur de  

mercure haute  

pression (300 W, 365  

nm) 

TiO2 dopé à l’étain 

(Sn(IV)) et 

immobilisé sur du 

charbon actif (AC). 

Efficacité photocatalytique  

renforcée avec le dopage 

du TiO2 par Sn (IV). 

99,1% de dégradation  

après 60 min avec les 

conditions optimales 

suivantes : pH= 2 ; 

[H2O2]= 1,5ml/L ; [OG]= 

50mg/L ; [catalyseur]= 

12,5 g/L.  

Sun et al. 

[111] 
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C
a
v
it

a
ti

o
n

 h
y
d

ro
d

y
n

a
m

iq
u

e/
F

en
to

n
 

h
ét

ér
o
g
èn

e
 

Réservoir (1,25 L) ; 

écoulement du  

fluide : 0,16−0,55  

L/s ; 

[OG] = 5−100 mg/L ; 

[H2O2] = 0,005−0,02  

g/L ; 

[Fe
0
] = 0,125−  

0,7g/L; 

pH = 2−7 ; 

T = 25°C. 

Dans les conditions  

opératoires suivantes :  

écoulement du fluide :  

0,55 L/s ; [OG] = 20  

mg/L ; [H2O2] = 0,5g/L ;  

[Fe
0
] = 0,5 g/L et pH= 3,  

99,8% de dégradation  

obtenue après 120  

min avec le procédé  

associant cavitation  

hydrodynamique et  

procédé Fenton hétérogène  

contre 25,6% pour la  

cavitation  

hydrodynamique seule et  

99,5 % pour la cavitation  

hydrodynamique couplée  

avec H2O2. 

Cai et al.  

[191] 

P
h

o
to

ca
ta

ly
se

 

(U
V

/S
ep

io
li

te
-T

iO
2
) 

Photoréacteur ; 

Lampe au xénon  

(300 W, 365 nm) ; 

 [Ti]/[Sep] =  

0−10−20−30 et 40 

mmole/g ; 

pH = 3-11 ; 

[OG] = 5-10-20−30  

et 40 mg/L ; 

[Sep−TiO2] =  

0,2−0,4−0,6−0,8 et 1  

g/L ; 

eau déionisée. 

Meilleur taux de  

dégradation (98,8%, kapp =  

30,74x10‾
3
  min‾

1
) après  

150 min avec les  

conditions opératoires  

suivantes :  

[Ti]/[Sep]= 40  mmole/g ;  

[OG] = 10 mg/L,  

[Sep−TiO2] = 0,8 g/L et  

pH = 3 ; 

performance  

photocatalytique gardée  

après 4 cycles d’utilisation. 

Zhou et al. 

[192] 

P
h

o
to

-F
en

to
n

 h
ét

ér
o
g

è
n

e
 

(U
V

/H
2
O

2
/O

x
y
d

e 
d

e 
fe

r)
 Réacteur fluidisé ; 

lampe (15 W, 365  

nm) ; 

catalyseur : oxyde de  

fer (BT4). 

[OG] = 50 mg/L; 

[H2O2] = 25 mg/L ; 

[oxide de fer] = 6  

g/L ;  

 pH = 3. 

99,1% de dégradation et  

78,9% de réduction en  

COT après 60 et 180 min  

respectivement ; 

performance catalytique  

gardée après 4 cycles  

d’utilisation. 

Wang et al. 

[182] 



Chapitre I : Synthèse bibliographique 

 

 

 
46 

S
o
n

o
p

h
o
to

-F
en

to
n

 US : 213 kHz, 20 W ; 

UV : lampe à arc au  

xénon : 320 nm ; 

pH = 2,7 ; 

[OG] = 0,09 mM ; 

[Fe
3+

] = 0,05 mM ; 

T = 20 ± 3°C ; 

eau milli−Q. 

Taux de dégradation après  

30 min : 

UV/Fe
3+

 : 9% 

US/Fe
3+

 : 18% 

UV/US/Fe
3+

 : 52%; 

influence de la dose de  

[Fe
3+

] sur les trois  

procédés. 

Madhavan 

et al. [193] 

S
o
n

o
−é

le
ct

ro
-F

en
to

n
 US : 22,5 kHz, 15  

W ; 

cathode : feutre de  

carbone ; 

anode : grille en  

platine (Pt) ; 

intensité du courant :  

100 mA ; 

[Na2SO4] = 0,05 M ; 

pH = 3. 

Pour les doses  

optimales suivantes : 

[OG] = 0,04 mM  

[Fe
2+

] = 0,05 mM 

US = 15 W ; 

100% de dégradation après  

8 min et v = 13,5 µM/min ; 

19% d’abattement de la  

DCO après 80 min de  

traitement. 

Lounis et al. 

[194] 

P
er

o
x
o
m

o
n

o
su

lf
a
te

/C
u

 (
P

M
S

/C
u

N
P

s)
 

Nanoparticules de  

cuivre synthétisées  

(CuNPs) ; 

[OG] =  

1x10‾
5−7x10‾

5 
  

mol/L ; 

[PMS] =  

1x10‾
4−7x10‾

 4
  

mol/L ; 

pH = 5−11; 

T = 25−35°C; 

[CuNPs] =  

0,2x10‾
6−2,0x10‾

6   

mol/L ; 

taille des particules :  

48,01−50,57−68,45 et  

73,59 nm. 

Augmentation de la vitesse  

de dégradation avec  

l’augmentation de la  

concentration de l’OG  

jusqu’à une valeur limite ;  

augmentation de la vitesse  

de dégradation de 2,5x10‾
4
  

à 10,5x10‾
4
avec  

l’augmentation de la  

concentration du PMS ;  

augmentation de la vitesse  

de dégradation avec  

l’augmentation de la  

concentration des  

nanoparticules de cuivre ;  

l’influence de la taille des  

nanoparticules sur la  

vitesse de dégradation suit  

l’ordre suivant :  

48,01>50,57>68,45 >73,59  

nm. 

pH optimal 9,2 ;  

température optimale  

30°C. 

Nagar et al.  

[195] 
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F
en

to
n

 (
H

2
O

2
/F

e2
+
) 

Réacteur en verre à  

double enveloppe ;  

pH : 2,5−6 ; 

[H2O2] =  

1x10‾
3−4x10‾

2 
M ; 

[Fe
2+

] =  

5x10‾
6−3,5x10‾

5
 M ; 

[OG] =  

2,21x10‾
5−1,66x10‾

4
  

M ; 

T = 20−30− 40−50 ; 

[Cl‾] =  

2,82x10‾
2−2,82x10‾

1
  

M ; 

eau déionisée. 

94,7% de dégradation pour  

les doses optimales  

suivantes : [OG] =  

6,63x10‾
5
 M, 

[H2O2] = 1x10‾
2
 M, [Fe

2+
]  

= 3,5x10‾
5
 M, pH = 4 et T  

= 20°C après 60 min, le  

procédé suit une cinétique  

de second ordre avec kapp =  

5,26x10
3
 M‾

1
min‾

1 
;  

diminution de l’efficacité  

de 94,7% à 84,5% en  

présence des ions  

chlorures à différentes  

concentration.  

Sun et al. 

[196] 

P
h

o
to

-F
en

to
n

  

(U
V

/ 
H

2
O

2
+
/F

e3
) 

Lampe à vapeur de  

mercure basse  

pression (253,7 nm) ; 

eau ultrapure ; 

pH = 3; 

[OG] = 0,1mM ; 

[H2O2] = 1−2−4−6 et  

8 mM ; 

[Fe
3+

] = 0,1−  

0,2−0,3−0,4 et 0,6  

mM. 

Pour les doses optimales : 

[H2O2] = 6 mM, 

[Fe
3+

] = 0,4 mM, 100% de  

dégradation après 4 min,  

kapp= 1,05 min‾
1
, et 93,4%  

d’abattement en COT  

après 180 min.  

Tarkwa et 

al.  [197] 

P
la

sm
a
 n

o
n

-

th
er

m
iq

u
e/

ca
ta

ly
se

u
r
 

Réacteur à plasma  

(10 kV, 160 mA, 2  

électrodes en acier 

inoxydable) ; 

catalyseur (3 g/L) :  

latérite naturelle  

(xAl2O3, yFe2O3,  

z1SiO2, z2TiO2) ; 

[OG] = 0,1 mM ;  

pH = 3. 

Dégradation totale (100%)  

et 83% de minéralisation  

après 60 minutes de  

traitement.  

Tarkwa et 

al.  [198] 

II.5.2.1 Mécanisme de dégradation de l’Orange G 

D’un point de vue pratique, l’identification des intermédiaires de dégradation et 

l’établissement d’un mécanisme de dégradation est un aspect important dans les POAs [199, 

200]. 

Dans leur étude sur l’élimination de l’OG par le procédé Photo-Fenton, Tarkwa et al. 

[197] ont pu proposer un mécanisme de dégradation (Schéma I. 5) et ce, grâce à la détection 

des intermédiaires et produits finaux. La chromatographie à exclusion ionique a montré que 

les acides oxaliques et glyoxyliques atteignaient leurs concentrations maximales après 20 
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minutes de traitement avant d’être progressivement minéralisés en CO2. Les acides formiques 

et fumariques ont été détectés à l’état de trace, tandis que la concentration de l’acide 

oxamique augmentait continuellement. En fin de traitement, le COT résiduel (1,26 mg/L) était 

composé principalement d’acide oxalique et oxamique. 

OH

N
N

SO3Na

SO3Na
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N

O
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N
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6 H
5

- Na
-C

6 H
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-
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O
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H
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°
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Schéma I. 5. Mécanisme de dégradation de l’OG par le procédé photo-Fenton homogène 

[197]. 
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L’analyse des ions inorganiques a montré qu’après 180 minutes de traitement, l’atome 

de soufre (S) était libéré sous forme d’ion sulfates, alors que la concentration de l’azote (N) 

libéré était d’environ 50% de l’azote initial de l’OG. 

Les auteurs [197] ont suggéré que les différents intermédiaires détectés résultaient 

d’une attaque du radical hydroxyle (HO
•
) sur plusieurs sites. Cependant, les intermédiaires de 

départ identifiés tels que les hydroxylamines (B et C), les nitroso (A et J) et les composés 

phénoliques substitués (D, K, L, M) suggéraient un clivage de la liaison azoïque comme 

principal site d’attaque. Ensuite, les groupements sulfonates étaient libérés sous forme d’ions 

sulfates. Les intermédiaires primaires formés étaient oxydés par l’oxygène, et les 

hydroxylations successives permettaient l’ouverture du cycle aromatique, jusqu’à formation 

d’acides carboxyliques à courte chaines qui étaient par la suite complexés par le fer. La 

minéralisation concomitante des acides carboxyliques libres par  HO
•  

et les carboxylates de 

fer complétait le processus de minéralisation de l’OG. 

Meetani et al. [199] ont étudié la dégradation de l’OG sous UV à 254 nm en présence 

de TiO2 mélangé avec 20% d’oxyde de chrome (Cr2O3). Après 300 minutes d’irradiation, 

70% de dégradation ont été obtenus avec une concentration initiale  en OG de 10‾
4
 M,  45 

mg/250 ml en catalyseur (TiO2/Cr2O3) et pH 6,5. La cinétique a été décrite de pseudo-premier 

ordre (kapp = 4x10‾
3 

min‾
1
). Durant le processus de dégradation, le suivi par UV−Vis a montré 

que le pic à 330 nm relatif à la transition π→π* du noyau aromatique relié au groupe −N=N−, 

et celui à 475 nm relatif à la transition n→π* de −N=N− ont presque disparu, confirmant la 

destruction du chromophore et du système conjugué. Le suivi et l’identification des 

intermédiaires de dégradation ont été réalisés grâce à la technique LC−MS/MS 

(chromatographie liquide couplé avec la spectroscopie de masse). En fin de traitement, 

l’analyse effectuée par chromatographie liquide sur les échantillons prélevés, a confirmé la 

destruction de la molécule de départ (OG), et la formation d’autres produits identifiés par 

MS/MS comme étant des phénols substitués, des hydroxylamines aromatiques, des composés 

nitroso, ainsi que des acides di−carboxyliques aromatiques. D’après les auteurs [199] qui 

proposent le mécanisme présenté par le Schéma I. 6, le principal site d’attaque radicalaire est 

la liaison azoïque, suivie des groupes sulfonates, et dans une moindre mesure des cycles 

aromatiques. Selon eux, le clivage de la liaison azoïque en hydroxylamines a été justifié par la 

formation des espèces S2, S4, S7, S8, et S9. Les intermédiaires S1, S3, et S5 montrent que 

l’attaque du radical HO
•
 sur les deux atomes d’azote du groupe azoïque a été possible avec 
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comme résultat l’élimination du groupe phényle. L’atome centrale du groupe sulfonate a aussi 

subi l’attaque du radical hydroxyle permettant la perte de H2SO4 (S7→S9), SO3Na (S9→S2, 

OG→S1), et 
•
ONa (OG→S11). Dans deux cas, le groupe naphtyle de l’OG a été partiellement 

oxydé en dérivé di−hydroxybenzene (OG→S3) et acide di-carboxylique (S9→S2). Selon les 

mêmes auteurs, les molécules à faibles masses telles que les ions formiates, acétates, SO4
2
‾, 

NH4
+
, NO3‾, CO2 et H2O peuvent aussi être identifiées. 
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Schéma I. 6. Mécanisme de dégradation de l’OG par le procédé UV/TiO2/Cr2O3 [199]. 

Une analyse par GC/MS a été utilisée pour identifier les produits issus de la 

dégradation de l’OG par le procédé photo-Fenton hétérogène [182]. Les résultats obtenus 

ainsi que le mécanisme proposé (Schéma I. 7), montrent que la première étape d’oxydation 
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est le clivage de la liaison −N=N− entraînant la formation de l’aniline (A) et de l’acide 

7−hydroxy−8−(hydroxyamino) naphtalène−1,3 disulfonique. Ces intermédiaires  ont subi des 

réactions complexes aboutissant à la formation du 2−aminophénol (B), 4−nitrophénol (C), et 

le phénol (D). Ces derniers ont été ensuite dégradés en benzoquinone (E), et les acides 

carboxyliques tels que l’acide 3−nitropropanoïque (F), l’acide adipique (G), l’acide citrique 

(H) et l’acide oxalique (J) ont été formés après destruction du noyau aromatique. Finalement, 

une minéralisation a été obtenue grâce à la transformation des acides carboxyliques en 

composés moléculaires plus simples. 
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+
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Schéma I. 7. Mécanisme de dégradation de l’OG par le procédé photo-Fenton hétérogène 

[182]. 
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D’après les trois mécanismes proposés [182, 197, 199], les principaux sites d’attaque 

de l’OG dans les POAs sont par priorité : 

 La liaison azoïque −N=N− ; 

 Les groupements sulfonates (SO3Na) ; 

 Les cycles aromatiques. 

Les principaux produits de dégradation sont obtenus par : 

 Rupture de la liaison azoïque avec formation d’aniline, composés nitroso, 

hydroxylamines, et composés phénoliques substitués ; 

 Rupture du groupe sulfonate avec libération des ions sulfates ; 

 Hydroxylations successives sur les intermédiaires primaires avec ouverture des cycles 

aromatiques et formation des acides carboxyliques à courtes chaines (acide oxalique, 

acide adipique…) ; 

 Minéralisation avec formation de CO2, NH4
+
, NO3‾ et H2O. 
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I. PRODUITS CHIMIQUES 

I.1 Polluants modèles étudiés 

Les colorants azoïques, Acid Yellow 99 (AY99) et Orange G (OG) ont été procurés 

auprès de Sigma Aldrich et Ral diagnostics respectivement. Les deux colorants ont été utilisés 

sans purification préalable. Leurs caractéristiques sont présentées dans le Tableau II.1. 

Tableau II. 1.Caractéristiques physico-chimiques de l’AY99 et de l’OG. 

I.2 Autres réactifs utilisés 

Les produits suivants ont été utilisés sans purification préalable, soit pour ajuster le 

pH, soit comme additifs : 

 Acide periodique  H5IO6, pureté 99% Panreac 

 Acide sulfurique  H2SO4, pureté 96% Cheminova 

 Bicarbonate de sodium  NaHCO3, pureté 99% Prolabo 

 Bromure de potassium  KBr, pureté 99,5% Sigma-Aldrich 

 Carbonate de sodium  Na2CO3, pureté 99−100% Sigma-Aldrich 

 Chlorure de fer  FeCl3, 6H2O, pureté ≥ 98% Sigma-Aldrich 

 Chlorure de sodium  NaCl, pureté 99,5% Panreac 

 Éthanol  C2H5OH, pureté 96% Riedel-de Haen 

 Hydroxyde de sodium  NaOH, pureté ≥ 97% Biochem Chemopharma 

Colorant 

Acid Yellow 99 

 

Orange G 

Structure 

  

Formule chimique C16H13N4NaO8S C16H10N2Na2O7S2 

Masse moléculaire (g/mole) 444,33 452,37 

Numéro CAS 10343-58-5 1936-15-8 

Solubilité dans l’eau à 25°C 50 g/L 80 g/L 

λ max 446 478 
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 Isopropanol  C3H7OH, pureté 100% Prolabo 

 Méthanol  CH3OH, pureté 98% Acros 

 Oxyde de chrome  CrO3, pureté 99,99% Sigma-Aldrich 

 Peroxyde d’hydrogène  H2O2, 30% V/V Biochem Chermopharma 

 Persulfate de potassium  K2S2O8, pureté 99% Pamracic 

 Sulfate de sodium  Na2SO4, pureté 99% Biochem Chermopharma 

 Tétrachlorure de carbone  CCl4, pureté 99% Sigma-Aldrich 

 Tert−butanol  C4H9OH, pureté ≥ 99% Sigma-Aldrich 

Les solvants ainsi que les réactifs solides sont stockés à température ambiante et à 

l’abri de la lumière.  

I.3 Semi-conducteurs (nanoparticules) 

Les semi−conducteurs utilisés dans cette étude sont les suivants : 

 TiO2 P25 fourni par la société Degussa, se présente sous forme de poudre blanche, il est 

constitué de deux formes cristallines : l’anatase (80%), et le rutile (20%). Le PZC (point 

de charge zéro) de TiO2 P25 est de 5,6 vérifié par un ZETASIZER 1000 (Malvern 

Instruments, Malvern, UK) (Figure II.1) [1]. La taille moyenne des grains est de 25−35 

nm. Sa surface spécifique (BET) est de 55 m
2
/g [1]. La Figure II.2 montre un cliché de 

microscopie électronique à balayage (MEB) d’un échantillon de poudre de TiO2 Degussa 

P25. Dans ce travail TiO2 P25 a été utilisé en suspension ou immobilisé sur un support 

inerte. 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

Figure II. 1. Le potentiel Zeta du TiO2 Degussa P25. 

-30

-20

-10

0

10

20

30

40

2 4 6 8 10 12

P
ot

en
tie

l Z
ét

a

pH



Chapitre II : Matériel et Méthodes 

 

 

 
71 

  

Figure II. 2. Photograhie MEB des nanoparticules de TiO2 P25. 

 TiO2 Aldrich, Sable, SiO2, TiO2 Hombikat UV 100, TiO2 PC500, ZnO. 

II. EAUX UTILISÉES  

Toutes les solutions ont été préparées avec de l'eau distillée de conductivité 1,5-

2,5µS/cm. Certaines eaux environnementales ont été utilisées comme matrice aqueuse dans 

d'autres séries expérimentales (Tableau II.2). 

Tableau II. 2. Caractéristiques des matrices d’eau utilisées dans cette étude. 

Matrice eau pH 
HCO3‾ 

(mg/L) 

CO3
2
‾ 

(mg/L) 

Br‾ 

(mg/L) 

Cl‾ 

(mg/L) 

SO4
2
‾ 

(mg/L) 

Eau déminéralisée 6,7 / / / / / 

Eau de robinet 6,2 341,6 / 0,86 / / 

E
au

 

m
in

ér
al

e 

Ifri 7,2 265 / 0 37 35 

Lalla 

khedidja 
7,2 172 / 0 11 7 

Eau de source brute 6,5 / / / / / 

Eau de source   

commerciale (Djurdjura) 
7,6 357 / / 97 56 

Eau Zemzem  7,1 285 / / 147,50 610,53 

Eau de la mer 

Méditerranée (Algérie) 
6,8 140 / 65 20000 2650 

Eau de la mer Morte 

(Jordanie) 
5,3 240 / / 208000 540 
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III. DISPOSITIF D’IRRADIATION 

III.1 Réacteur 

Les expériences photochimiques ont été menées dans un réacteur cylindrique à double 

enveloppe de diamètre intérieur de 65 mm, de diamètre extérieur de 100 mm, et d’une 

capacité volumique de 500 ml, au centre duquel est immergée en position axiale (2/3 de la 

hauteur de la solution), une lampe UV. Ce réacteur photochimique est considéré comme 

parfaitement agité. L’homogénéité du milieu réactionnel est assurée par une agitation 

magnétique à raison de 350 tr/min. Les échantillons sont prélevés du récipient via un 

capillaire prévu à cet effet. La température à l'intérieur du réacteur est régulée à 20 ± 2°C en 

faisant circuler un liquide de refroidissement dans la double enveloppe. Ce réacteur est utilisé 

pour les expériences photochimiques en phase homogène et/ou hétérogène utilisant le TiO2 en 

suspension ou immobilisé sur un support lequel est suspendu dans le réacteur à l’aide d’un fil 

inerte. Le dispositif expérimental utilisé est illustré par la Figure II.3. 

 

Figure II. 3. Dispositif expérimental. 
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III.2 Source d’irradiation  

L’émission du rayonnement ultraviolet est assurée par une lampe UV crayon à vapeur 

de mercure basse pression provenant de chez UVP nommée Lampe 1 émettant à 254 nm, 

longueur = 117 mm, diamètre = 6,5 mm, intensité = 4750 μW/cm². La lampe présente 

également une longueur d'onde à 184,9 nm (Figure II.4).  

 

Figure II. 4. Distribution spectrale de la lumière émise par une lampe à vapeur de mercure 

basse pression [2]. 

La lampe est contenue dans un tube en quartz Suprasil (Figure II.5). Ce type de quartz 

est particulièrement transparent aux rayons ultraviolets de courtes longueurs d’onde. 

 

Figure II. 5. Lampe 1 dans son manchon quartz Suprasil. 

Afin d’étudier l’effet de l’intensité lumineuse et/ou la longueur d’onde sur le processus 

de dégradation, deux autres lampes UV crayon à vapeur de mercure provenant de chez UVP 
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ont été utilisées dans cette étude: une lampe nommée Lampe 2 émettant à 254 nm, de 

longueur égale à 295 mm, de diamètre égal à 9,5 mm et possédant une intensité lumineuse 

égale à 5400 μW/cm² ; une lampe nommée Lampe 3, longueur = 120 mm, diamètre = 9,5 mm, 

intensité = 1280 μW/cm² et émettant à 365 nm. 

IV. MÉTHODES ANALYTIQUES 

IV.1 Mesure du pH 

Les mesures du pH ont été effectuées à l’aide d’un pH−mètre de type WTW pH-197 

(Figure II.6). Pour un milieu acide ou basique, le pH a été ajusté à différentes valeurs, en 

utilisant l’acide sulfurique ou l’hydroxyde de sodium. L’étalonnage de l’appareil a été réalisé 

avec des solutions étalons commerciales de pH : 4,01 ; 7,00 et 10,01.  

 

Figure II. 6. pH-mètre utilisé. 

IV.2 Spectroscopie UV-Visible 

Les spectres d’absorption UV−visible des réactifs, ainsi que le suivi de la cinétique des 

réactions ont été déterminés par spectrophotométrie UV-visible, une méthode analytique 

quantitative basée sur la mesure de l’absorbance d’un milieu à une longueur d’onde bien 

déterminée. Les variations de l’absorbance en fonction des longueurs d’onde donnent un 

spectre d’absorption de balayage. Le principe de la spectroscopie d’absorption dans 

l’ultraviolet et le visible repose sur l’interaction entre le rayonnement et la matière ; la lumière 

monochromatique incidente d’intensité I0 traverse l’échantillon, et l’appareil mesure 

l’intensité I de la lumière transmise. D’après la loi de Beer-Lambert, l’absorbance A est 
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fonction de la concentration C de la solution, du coefficient d’extinction molaire ε et de la 

longueur du trajet optique l : 

𝐴 = 𝐿𝑜𝑔
𝐼0

𝐼
=  𝜀𝑙𝐶    (II. 1) 

A : Absorbance ou densité optique à une longueur d’onde donnée (adimensionnelle). 

I0 : Intensité lumineuse incidente  

I : Intensité lumineuse transmise 

ε : Coefficient d’extinction molaire (Lmol
−1

cm
−1

) 

l : Longueur du trajet optique, correspond à la largeur de la cuve utilisée (cm). 

C : Concentration de la substance absorbante (molL
−1

). 

Dans cette étude, les mesures spectrophotométriques ont été réalisés  avec un appareil 

« 
Agilent Cary 60

»
 piloté par un ordinateur avec logiciel « Cary WinUV », qui permet de 

réaliser un balayage allant de 200 nm (UV) à 800 nm (visible). Les cuves recevant 

l’échantillon à analyser ou le blanc (référence) sont en quartz et possèdent un trajet optique de 

1 cm. 

 

Figure II. 7. Spectrophotomètre utilisé. 

Le spectre expérimental UV−visible de la solution de l’Acid Yellow 99 à pH libre 

(6,3), montre une bande intense située à 449 nm (λmax), et une bande à 310 nm (Figure II.8). 
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Figure II. 8. Spectre d’absorption de l’AY99 (pH libre). 

Pour la solution de l’Orange G (pH libre 6,5), le spectre expérimental UV/Visible 

présente une bande majeure dans la région du visible avec une absorption maximale à 478 nm 

(λmax), et une bande localisée à 330 nm (Figure II.9). 
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Figure II. 9. Spectre d’absorption de l’OG (pH libre). 

Un balayage entre 200 et 800 nm a également été effectué pour quelques réactifs tels 

que : NaHCO3, Na2CO3, KBr, H2O2, K2S2O8 et H5IO6, dont les spectres d’absorption sont 
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présentés en Annexe 1. Les courbes d’étalonnages des deux colorants sont représentées en 

Annexe 2.  

IV.3 Mesure de la Demande Chimique en Oxygène (DCO) 

La Demande Chimique en Oxygène ou DCO est l’une des méthodes les plus utilisées 

pour l’évaluation de la pollution globale d’une eau résiduaire ou naturelle. Dans cette étude la 

DCO a été mesurée selon la méthode décrite par Thomas et Mazas [3], utilisant une solution 

de dichromate de potassium comme oxydant en milieu fortement acide, en présence de sulfate 

d’argent comme catalyseur et de sulfate de mercure comme complexant des ions chlorures.  

On introduit dans un tube, 3 ml de la solution acide (6,6 g de sulfate d’argent dans 1 L d’acide 

sulfurique concentré), 0,1 g de sulfate de mercure, 2 ml d’échantillon (ou d’eau distillée pour 

le blanc) et 1 ml de dichromate de potassium. Après fermeture hermétique et 

homogénéisation, le tube est placé dans un thermoréacteur modèle WTW CR 2010 pendant 

2h à 148°C. Le dichromate oxyde la matière organique avec formation d’ions chromate selon 

l’équation décrite ci-dessous : 

Matière organique (MO) + Cr2O7
2
‾ + 8H

+
 → (MO

6+
,3O

2
‾) + 4H2O + 2Cr

3+ 
(II. 2) 

La valeur de la DCO est déduite de la quantité de dichromate consommée par la 

matière organique. Le dosage final de l’oxydant résiduel se fait par mesure de l’absorbance du 

mélange réactionnel après refroidissement à 440 nm.  

V. PROCÉDURES EXPÉRIMENTALES 

V.1 Préparation des solutions aqueuses des colorants 

Les solutions mères des deux colorants ont été préparées par dissolution d’une quantité 

de poudre en milieu aqueux (eau distillée). Les solutions filles ont été préparées par dilution 

successives des solutions mères jusqu’aux concentrations désirées. 

Pour étudier l’influence de la nature de l’eau utilisée sur le processus de dégradation 

des molécules organiques modèles par photolyse et/ou par photocatalyse, les solutions ont été 

préparées par dissolution directe de la poudre du colorant dans les différentes matrices d’eau 

utilisées à cet effet. 

V.2 Immobilisation du TiO2  

Pour la partie des expérimentations utilisant du TiO2 immobilisé, le choix de la 

méthode de fixation du catalyseur sur un support inerte, s’est porté sur la méthode PMTP 



Chapitre II : Matériel et Méthodes 

 

 

 
78 

(Previously Made Titania Powder) qui consiste à mettre en contact un support avec une 

suspension de TiO2 (poudre+solvant) [4]. Pour ce faire, plusieurs étapes ont été suivies : 

Tout d’abord des lames en verre de haute qualité, de dimensions (25,4 mm x76,2 mm) 

et d’épaisseur (1-1,2 mm) choisies comme support inerte, sont prénettoyées dans un bain à 

ultrasons d’une fréquence de 50 kHz, pendant 30 minutes avec une solution d’éthanol dilué, 

puis séchées à 100°C  dans une étuve.  

Une suspension de TiO2 est préparée à la concentration de 4 g/L dans un mélange 

éthanol/eau (70/30% V/V), puis plongée dans une cuve à ultrasons pendant 30 minutes afin 

d’améliorer la dispersion du TiO2 dans le solvant et éviter ainsi la formation d’agrégats.  

Pour étaler la suspension sur les lames en verre, un système inspiré de la technique du 

spin-coating [5] a été élaboré par notre équipe de recherche (TSA-POA E1061503). Ce 

système permet grâce à une rotation constante, une répartition homogène de la suspension sur 

toute la surface du verre (Figure II.10). Les lames sont ensuite séchées à 100°C pendant 1 

heure, puis calcinées à 500°C pendant 3 heures. Cette dernière étape est suivie par un rinçage 

à l’eau distillée pour éliminer les particules de TiO2 qui n’ont pas adhéré à la surface du verre.  

Le support ainsi obtenu, subit d’autres cycles successifs de dépôt (Figure II.11). 

 

Figure II. 10. Étalement de la suspension par la méthode spin-coating modifiée. 

Le film photocatalytique formé à partir de 2 couches a présenté un aspect visuel 

régulier, ceci suppose que le dépôt couvre assez uniformément toute la surface du support  

(Annexe 3).  
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Figure II. 11. Étapes de fixation du TiO2 Degussa P25 sur une lame en verre. 

V.3 Processus photolytique et photocatalytique 

Toutes les expériences photolytiques (phase homogène) et photocatalytiques (phase 

hétérogène) ont été effectuées dans le réacteur sus-cité, avec un volume initial de la solution 

de 400 ml, à température ambiante, à pH libre et sans aucune alimentation en air ou oxygène. 

Dans ces conditions, l’oxygène dissous est transféré à partir de l’air de la surface du réacteur. 

Les concentrations appropriées des additifs utilisés dans cette étude (oxydants, sels, 

inhibiteurs spécifiques) ont été ajoutés dans la solution au début de chaque expérience. Afin 

d’étudier l’effet du pH, la valeur de ce dernier a été ajustée par addition d’une solution de 

NaOH ou de H2SO4.   

Dans le système photocatalytique, le catalyseur a été introduit dans le réacteur 

directement sous forme de poudre (suspension) ou fixé sur un support (chicane). Le premier 

échantillon est prélevé à la fin de la période d’adsorption à l’obscurité (équilibre de transfert), 
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afin de déterminer la concentration réelle du substrat en solution. Cette valeur est considérée 

comme la concentration à l’instant t = 0 où débute la cinétique d’oxydation de la matière 

organique.  

Une fois la lampe allumée, le chronomètre est déclenché. La variation de la 

concentration du colorant en solution est alors suivie en effectuant des prélèvements à l’aide 

d’un système de prélèvement spécial, à intervalle de temps régulier. La durée totale de la 

dégradation dépend du colorant utilisé et des réactifs ajoutés. Les échantillons prélevés sont 

ensuite soumis à une lecture spectrophotométrique à la longueur d’onde correspondant à la 

molécule organique modèle initiale étudiée. Dans le cas d’expérience avec un catalyseur en 

suspension, les échantillons sont d’abord soumis à une séparation par centrifugation à 3000 

tr/min, puis filtrés avant d’être soumis à une lecture spectrophotométrique. 
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INTRODUCTION 

Les procédés d'oxydation avancés (POAs) et plus particulièrement les procédés 

d’oxydation photochimiques utilisant les irradiations ultraviolettes seules ou combinées (i.e. 

UV seul, UV/H2O2, UV/O3, UV/S2O8
2
‾, UV/TiO2), sont fréquemment utilisés comme 

méthodes efficaces pour l'élimination des polluants organiques dans les eaux usées. Ces 

techniques sont basées sur la génération in situ d’espèces radicalaires oxydantes, 

principalement les radicaux hydroxyles (HO
•
), qui sont connus pour être très réactifs et 

surtout non sélectifs. Cependant, un inconvénient résultant d'une telle particularité est que le 

radical hydroxyle peut également réagir avec des composés non cibles en solution que l'on 

appelle des ‟piégeurs de radicaux‖. L'efficacité des POAs dépend donc de la production et de 

l'utilisation des espèces radicalaires, et avec quelle efficacité ces dernières attaquent le 

polluant cible. 

L'objectif de cette partie de travail est d'étudier les performances de dégradation de 

l’Acid Yellow 99 (AY99) par photolyse utilisant les irradiations ultraviolettes à 254 nm (UV-

C) en tant que procédé d’oxydation avancé modèle, dans un photoréacteur Batch à l'échelle du 

laboratoire.  

Un certain nombre d'essais a été réalisé en présence de sels inorganiques. Certains sels 

testés sont des auxiliaires de teinture ou sont naturellement présents dans l'eau (exemple : les 

ions carbonates, bicarbonates et/ou bromures). Comme ces ions inorganiques sont connus 

pour réagir avec les radicaux hydroxyles, leur coexistence avec le polluant cible devrait 

affecter l’efficacité du traitement. Aussi, d’un point de vue pratique, il est important 

d'examiner le traitement photochimique dans différentes matrices aqueuses.  

Pour renforcer l’efficacité de la photolyse, d’autres composés appelés ‟précurseurs‖ 

ont été ajoutés au processus photolytique tels que le peroxyde d’hydrogène (H2O2), le 

persulfate de potassium (K2S2O8), l’acide periodique (H5IO6), le tétrachlorure  de carbone 

(CCl4) et/ou le chlorure de fer (FeCl3). Ces composés sont capables grâce à une activation 

orientée de générer des espèces radicalaires outre que les radicaux hydroxyles.  

Enfin, le choix de l’AY99 comme polluant modèle est qu’il est représentatif des 

colorants azoïques, et à notre connaissance n’a pas fait l’objet de plusieurs travaux, hormis 

ceux mentionnés dans le Chapitre I.   
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I. DÉGRADATION DE L’ACID YELLOW 99 PAR LE PROCÉDÉ UV SEUL 

Dans le processus d'oxydation avancé, où l'irradiation ultraviolette est impliquée, la 

dégradation du composé organique peut avoir lieu par photolyse directe ou indirecte (induite 

par les radicaux hydroxyles), ou les deux à la fois [1]. Théoriquement, il a été démontré que 

l'irradiation à 254 nm provoque la dégradation du contaminant qui absorbe les photons (en 

fonction de leur coefficient d’extinction molaire) et se dégrade comme indiqué dans les 

réactions suivantes [2, 3]: 

Contaminant 
𝑕𝜈
  Contaminant* (III. 1) 

Contaminant* + O2 → Contaminant
 +•

 + O2
•− (III. 2) 

Contaminant
 +•

 → Produits (III. 3) 

De plus, lorsque la source lumineuse émet à une longueur d'onde inférieure à 190 nm, 

la dégradation se produit via les radicaux hydroxyles (HO
•
) issus de la photolyse de l'eau, 

selon les réactions suivantes [3]: 

H2O 
𝑕𝜈
  HO

•
 + 

•
H (III. 4) 

HO
•
 + Contaminant → Produits (III. 5) 

Parmi les éudes faisant références à la dégradation des colorants par photolyse UV, on 

peut citer celle de Sun et al. [4] qui ont utilisé les irradiations UV à 253,7 nm comme source 

de photons pour dégrader l’Acid Orange 7 avant d’effectuer un traitement biologique. La 

photodégradation des eaux usées simulées au Bleu de Méthylène (MB) a été étudiée par 

Collin et al. [5], en utilisant trois types de lampes UV émettant des UV-A, UV-B, UV-C et 

une lampe émettant un rayonnement solaire ; près de 80% du MB ont été dégradés après 1 h 

de traitement en utilisant l'irradiation UV-C, tandis que l'efficacité de dégradation après 5 h 

n'était que de 12,07%, 38,24% et 29,56%, en utilisant les irradiations UV-A, UV-B et 

l’irradiation solaire respectivement. Quant à Tafer et Boulkamh [6], ils sont arrivés à 

éliminer 72% du Erichrome Black T après 360 min de traitement, en utilisant 3 lampes UV 

émettant à 254 nm.  D’après Kusic et al. [7], les irradiations ultraviolettes peuvent initier le 

clivage de la partie chromophore de la molécule du colorant entraînant ainsi une décoloration 

de la solution. 
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Dans ce travail, la dégradation de l’Acid Yellow 99 (AY99) par les UV à 254 nm a été 

menée pour une concentration initiale de 100 mg/L et à pH libre.  

D’après la Figure III.1, la photodégradation de l’AY99 semble lente. En effet, le 

résultat montre un pourcentage de dégradation relativement faible où 36,63% d’AY99 ont été 

éliminés après 75 min de temps de traitement. Ce résultat montre que les irradiations 

ultraviolettes utilisées seules sont insuffisantes pour une élimination totale de l’AY99 d’une 

solution aqueuse. D’après Ince et al. [8], la liaison chimique des composés azoïques (─N=N─) 

peut être directement photolysée par irradiation UV, mais c'est un processus considéré comme 

lent qui nécessite la présence d’autres oxydants qui sont capables par des réactions 

d’initiation, de propagation et de terminaison, d’améliorer le processus de dégradation. 
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Figure III. 1. Dégradation de l’AY99 par UV seul ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λLampe 1 

= 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

Les mécanismes pouvant contribuer à la dégradation de l’AY99 par UV-C sont : (i) 

l’absorption des rayonnements UV par la molécule du colorant (Réaction III.6) et (ii) la 

réaction indirecte de la molécule avec les radicaux hydroxyles (Réaction III.7).   

AY99 
𝑕𝜈
  Produits (III. 6) 

AY99 + HO
•
 →Produits k= 10

6−10
9 

M
−1

s
−1

 [9] (III. 7) 
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Pour la photodégradation de l’AY99, Zimina et al.[10] ont utilisé une lampe excimer 

émettant à 172 nm, ils ont conclut que la décoloration de la solution dépendait de l’interaction 

entre les molécules du colorant et les radicaux hydroxyles issus de la photolyse de l’eau.   

I.1 Contribution des radicaux hydroxyles dans la photodégradation de l’AY99 

Si les radicaux hydroxyles étaient impliqués dans le processus de photodégradation, il 

serait facile d’identifier cette voie par des réactions de ‟piégeage‖ qui supprimeraient le rôle 

des radicaux hydroxyles dans le processus de dégradation. Le principe est basé sur la 

différence de réactivité entre l’espèce réactive potentielle et le piégeur utilisé [11]. Dans ce 

travail, le choix s’est porté sur deux molécules alcool connues pour leur rôle à piéger par 

affinité les radicaux hydroxyles à savoir le tert-butanol et le méthanol. Ces alcools possèdent 

une solubilité élevée dans l’eau qui permettrait de les utiliser à des concentrations 

suffisamment élevées pour réduire au maximum la réactivité des espèces radicalaires 

produites [11].  

I.1.1 Influence de l’ajout du tert-butanol 

La dégradation de l’AY99 à 100 mg/L a été suivie en fonction du temps d’irradiation 

UV pour différentes concentrations en tert-butanol ajoutées et à pH libre (Figure III.2).  
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Figure III. 2. Effet de l’ajout du tert-butanol sur la dégradation de l’AY99 par le procédé UV 

seul ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe 1= 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 
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Un effet d’inhibition du processus de dégradation du substrat modèle a été enregistré. 

Cette inhibition est presque complète et peut s’expliquer par la réaction de piégeage des 

radicaux hydroxyles par les molécules du tert-butanol (Réaction III.8). Ce résultat fournit 

avec précision la part d’implication des entités radicalaires produites à savoir les radicaux 

hydroxyles dans le processus de photodégradation de l’AY99 par les irradiations UV254nm. 

(CH3)3C−OH + HO
•
 → HO(CH3)2CH2

•
 + H2O k= 6 x10

8
 M‾

1
s‾

1
 [9] (III. 8) 

I.1.2 Influence de l’ajout du méthanol  

Une autre série d’expériences a été menée cette fois-ci avec différentes concentrations 

en méthanol (Figure III.3). Le taux de dégradation diminue avec l’augmentation de la 

concentration du méthanol. Ce résultat attendu est dû au piégeage des radicaux hydroxyles par 

le méthanol (Réaction III.9), et confirme encore une fois la contribution majeure des 

radicaux hydroxyles dans le processus de dégradation de l’AY99 par les irradiations 

ultraviolettes. 

CH3−OH + HO
•
 → 

•
CH2OH + H2O k = 9,7x10

8
 M‾

1
s‾

1 
[9, 12] (III. 9) 
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Figure III. 3. Effet de l’ajout du méthanol sur la dégradation de l’AY99 par le procédé UV 

seul ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe 1= 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 
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Ces résultats confirmant l’implication des radicaux HO
•
 dans le processus de 

dégradation utilisant les irradiations ultraviolettes seules, permettront dans la suite du travail 

d’étudier l’influence de la présence d’espèces inorganiques pouvant réagir avec les radicaux 

HO
•
 et donner lieu à de nouveaux types de radicaux plus sélectifs. 

I.2 Effet de l’ajout des ions bromures 

Les ions bromures sont présents dans les eaux naturelles à des concentrations 

comprises entre 3 et 67 mg/L [13].  Avec la croissance rapide des activités industrielles, des 

quantités importantes de bromure sont susceptibles de se retrouver dans l’environnement [14]. 

L’effet des ions bromures sur la photodégradation de l’AY99 a été étudié pour des 

concentrations en KBr allant de 3 à 1000 mg/L.  
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Figure III. 4. Effet de l’ajout des ions bromures sur la dégradation de l’AY99 par le procédé 

UV seul ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λLampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

D’après la Figure III.4 On observe une diminution de l’efficacité de dégradation par 

ajout des ions bromures. Le taux d’élimination de l’AY99 a diminué jusqu’à 5%  en présence 

de 1000 mg/L de KBr. Cette diminution est une conséquence directe du piégeage des radicaux 

hydroxyles par les ions bromures selon les réactions suivantes [9, 15]: 

Br
−
 + HO

•
 → Br

•
 + OH

− 
k = 1,1x10

10
 M

−1
 s

−1
 (III. 10) 

Br
−
+ Br

•
→ Br2

•− 
k = 9x10

9
 M

−1
 s

−1
 (III. 11) 
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Le radical Br2
•
‾ formé à l’issu de ces réactions est un bon oxydant qui a un potentiel 

redox E° (Br2
•
‾/2 Br‾) = 1,63V par rapport à ENH, mais inférieur à celui du radical HO

•
 [15]. 

De plus, le radical Br2
•
‾  est connu comme étant moins réactif que HO

•
 envers les composés 

organiques [16, 17]. 

I.3 Effet de l’ajout des ions bicarbonates et/ou carbonates 

En raison de leur présence habituelle dans les eaux naturelles et/ou industrielles [18, 

19], l'impact des ions carbonates et/ou bicarbonates sur la photolyse de l’AY99 a été étudié 

pour un intervalle de concentration allant de 30 à 1000 mg/L (Figures III.5 et III.6). 

La présence des ions bicarbonates (HCO3‾) pour la gamme de concentration testée a 

fortement inhibé le processus de dégradation de l’AY99. Pour la concentration la plus élevée 

de l’ordre de 1000 mg/L ajoutée à la solution initiale, l’effet du piégeage a été plus apparent 

(Figure III .5). Les bicarbonates sont connus pour réagir avec les radicaux hydroxyles selon 

la réaction suivante [9] : 

HCO3
−
 + HO

•
 → CO3

•−
 + H2O k = 8,5x10

6
 M‾

1
s‾

1 
(III. 12) 
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Figure III. 5. Effet des ions bicarbonates sur la dégradation de l’AY99 par le procédé UV 

seul ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1= 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

Cet effet de piégeage explique la diminution du taux de dégradation en présence des 

différentes concentrations en HCO3‾. 
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Les ions carbonates réagissent aussi avec les radicaux hydroxyles pour former les 

radicaux carbonates (CO3
•
‾) [9] : 

CO3
2−

 + HO
•
 → CO3

•−
 + OH

− 
k = 3,8x10

8 
M‾

1
s‾

1
 (III. 13) 

Toutefois, l’addition des ions carbonates n’a pas eu d’effet significatif sur le processus 

de dégradation de l’AY99 (Figure III.6) comme se fut le cas avec les ions bicarbonates, et ce 

malgré la formation de la même espèce radicalaire à savoir le radical carbonate CO3
•
‾.  
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Figure III. 6. Effet des ions carbonates sur la dégradation de l’AY99 par le procédé UV seul 

([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

La différence de réactivité des deux espèces (CO3
2
‾ et HCO3‾), réside dans la vitesse 

de réaction avec les radicaux hydroxyles, où elle est 45 fois plus rapide dans le cas des 

carbonates que dans celui des bicarbonates [20]. Comme les radicaux HO
•
 sont consommés 

plus rapidement en présence des ions carbonates, la quantité totale des radicaux CO3
•
‾ formés 

est plus importante. Étant plus mobiles et possédant une durée de vie plus longue en solution 

aqueuse par rapport aux radicaux hydroxyles [21], les radicaux carbonates seront plus 

disponibles pour réagir avec l’AY99, et c’est ce qui a vraisemblablement contrebalancé 

(compensé) l’effet inhibiteur causé par la consommation des radicaux hydroxyles. Il a été 

rapporté par Chiha et al.[17] que la substitution des radicaux HO
•
 par les radicaux CO3

•
‾ 

pourrait améliorer la dégradation du substrat, si ces derniers subissaient une plus faible 
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recombinaison radical-radical que les radicaux hydroxyles. La recombinaison des radicaux 

HO
•
 est connue comme étant 275 fois plus élevée que celle de la réaction de recombinaison 

des radicaux carbonates CO3 
•
‾ (Réactions III.14-III.16) : 

HO
•
 + HO

•
→ H2O2 k= 5,5x10

9 
M‾

1
s‾

1 
(III. 14) 

CO3
•−

 + CO3
•−

↔ C2O6
2−

→ CO4
2−

 + CO2 k= 2x10
7 

M‾
1
s‾

1 
(III. 15) 

CO3
•−

 + CO3
•− 

𝐻2𝑂 
   2CO2 + HO2

−
+ OH

− 
k= 2x10

7 
M‾

1
s‾

1 
(III. 16) 

I.4 Effet de la matrice d’eau 

Pour se rapprocher au mieux des conditions réelles, des expériences de dégradation de 

l’AY99 ont été réalisées en utilisant différentes matrices aqueuses à savoir : l’eau 

déminéralisée, l’eau de robinet, l’eau minérale commerciale, l’eau de source brute, l’eau 

Zemzem, l’eau de la mer Méditerranée et l’eau de la mer Morte. Afin d’obtenir une 

concentration initiale en substrat équivalente à 100 mg/L, des solutions synthétiques ont été 

préparées par dissolution directe de la poudre du colorant AY99 en milieu aqueux. Les 

principales caractéristiques des eaux utilisées sont rapportées dans le Chapitre II. 

Les résultats illustrés sur la Figure III.7 montrent que la nature de la matrice eau 

utilisée a affecté le processus de dégradation photolytique. 
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Figure III. 7. Effet de la matrice eau  sur la dégradation de l’AY99 par le procédé UV seul 

([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 
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Il est observable que le taux d’élimination de l’AY99 diffère d’une matrice d’eau à 

une autre. Comme ces eaux possèdent chacune une composition variable voire complexe, il 

est difficile de donner une interprétation fiable quant aux constituants qui ont inhibé et/ou 

amorcé le processus de dégradation. Néanmoins, ceci suggère qu’en application à grande 

échelle, la photodégradation peut être affectée positivement ou négativement par la présence 

des substances coexistantes dans les milieux aquatiques naturels tels que les ions carbonates, 

bicarbonates et bromures, mais aussi par les acides humique, les cations et les anions 

métalliques inorganiques tel que rapporté dans la littérature [22]. 

II. DÉGRADATION DE L’ACID YELLOW 99 PAR LE PROCÉDÉ UV/H2O2 

Le procédé UV/Peroxyde d’hydrogène (UV/H2O2) est l’un des procédés les plus 

anciens de la famille des POAs ayant été utilisé pour l’élimination des contaminants [23]. 

Sous irradiation UV entre 200 et 300 nm , H2O2 se décompose en radicaux hydroxyles 

HO
•
 selon les réactions suivantes [24] : 

H2O2 
𝑕𝜈
   2 HO

• 
(III. 17) 

HO
•
 + H2O2 → H2O + HO2

• 
k = 2,7x10

7 
M‾

1
s‾

1 
(III. 18) 

HO2
•
 + H2O2 → HO

•
 + H2O + O2 (III. 19) 

HO
•
 + HO2

− 
→ HO2

•
 + OH

− 
(III. 20) 

2 HO2
•
 → H2O2 + O2 (III. 21) 

HO
•
 + HO2

•
 → H2O + O2 (III. 22) 

2 HO
•
 → H2O2 k = 5,5x10

9 
M‾

1
s‾

1
  (III. 23) 

L’efficacité du processus UV/H2O2 pour la dégradation de contaminants à l’état de 

trace dans les eaux de surface a été évaluée par Rubio-Clemente et al.[25], où 99,8% des 

hydrocarbures aromatiques polycycliques testés ont été éliminés. Sorlini et al.[26] ont quant à 

eux réussi à obtenir un taux de dégradation de 84%  et 94%  pour l’élimination de l’Arsenic et 

du Terbuthylazine respectivement, en utilisant 5 mg/L de H2O2 irradié par les UV à 253,7 nm. 

Une étude menée par Ribeiro et al. [27] montrait une diminution élevée de la couleur et un 

abattement important de la DCO lors de l’élimination du Reactive Red 198 par UV/H2O2. 
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II.1 Effet de la concentration de H2O2 

Pour étudier l’effet de l’ajout du peroxyde d’hydrogène sur la photodégradation de 

l’AY99 à 100 mg/L (2x10‾
4
 M) à des pH libres, plusieurs séries expérimentales ont été 

réalisées en variant la concentration de l’oxydant H2O2 de 3,2x10‾
3
 M à 6,4x10‾

1
 M.  

Les résultats obtenus (Figure III.8) montrent que le taux de dégradation a atteint 

98,66% par ajout de 3,2x10‾
2
 M de H2O2 à la solution, alors que dans le système UV254 nm 

seul, ce taux a été de 36,63% seulement pour une durée d’irradiation de 75 min. De plus, cette 

amélioration du processus est fonction de la concentration initiale de H2O2. En effet, 

l’efficacité de décoloration augmente avec l’augmentation de la dose de H2O2 puis diminue 

lorsque celle-ci dépasse le seuil de 3,2x10‾
2
 M.  
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Figure III. 8. Dégradation de l’AY99 par le procédé UV/H2O2 ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 

400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

Dans la plupart des cas [28-31], la cinétique de dégradation des polluants aqueux par 

le procédé UV/H2O2 est décrite comme étant celle de pseudo−premier ordre avec pour 

équation [28]: 

−
𝑑𝐶

𝑑𝑡
= 𝑘1𝐶 𝐻𝑂• + 𝑘2𝐶 𝐻𝑂2

•  (III. 24) 

Où C représente la concentration résiduelle de l’AY99, t exprime le temps de 

traitement, [HO
•
] désigne la concentration en radicaux hydroxyles, et [HO2

•
] désigne la 
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concentration en radicaux hydroperoxyles, k1et k2 sont les constantes de vitesse de réaction de 

l’AY99 avec les radicaux HO
•
 et HO2

•
 respectivement. En supposant que la concentration en 

radicaux hydroxyles et en radicaux hydroperoxyles atteint instantanément l'équilibre avec un 

excès de peroxyde d'hydrogène, HO
•
 et HO2

• 
peuvent être considérés comme constants et la 

relation devient : 

−
𝑑𝐶

𝑑𝑡
= 𝑘𝑎𝑝𝑝 𝐶 (III. 25) 

L’intégration de l’équation ci-dessus abouti à l’équation suivante : 

𝑙𝑛  
𝐶0

𝐶
 = 𝑘𝑎𝑝𝑝  𝑡 (III. 26) 

Les constantes de vitesse apparentes (kapp) du processus UV/H2O2 sont déduites en 

traçant ln (C0/C) en fonction du temps (Figure III.9), qui donne une ligne droite dont la pente 

est égale à kapp.  
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Figure III. 9. Représentation de la dégradation de l’AY99 par le procédé UV/H2O2 selon le 

modèle cinétique de pseudo-premier ordre. 

La représentation des constantes de vitesse apparentes en fonction de la concentration 

de H2O2 (Figure III.10) montre que kapp augmente de 0,005 min‾
1
 à 0,068 min‾

1
 avec 

l’augmentation de la concentration en H2O2 de 0 à 3,2x10‾
2
 M, puis commence à diminuer 

pour des concentrations plus élevées. Par conséquent, une valeur optimale en H2O2 
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équivalente à 3,2x10‾
2
 M a été enregistrée dans cette étude. Ce phénomène pourrait 

s’expliquer par le double rôle joué par H2O2 dans les réactions, c’est-à-dire à la fois 

promoteur et piégeur des radicaux hydroxyles [32]. À mesure que la concentration en H2O2 

augmente, plus de radicaux hydroxyles sont disponibles pour réagir avec la molécule cible 

(Réaction III.17). Arrivé à une certaine quantité, H2O2 agit en qualité de piégeur à radicaux 

hydroxyles pour produire le radical hydroperoxyle HO2
•
 (Réaction III.18). Ce dernier étant 

moins réactif que le radical HO
•
, sa contribution pour la destruction du colorant est 

négligeable [33]. De plus, une concentration élevée en radicaux HO
•
 favoriserait leur 

recombinaison pour former H2O2 (Réaction III.23), ce qui n’est pas souhaitable. 
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Figure III. 10. Effet de la concentration de H2O2 sur la constante apparente de vitesse. 

Certains résultats ont été rapportés dans la littérature faisant référence à l’existence 

d’une concentration optimale en H2O2 en utilisant le procédé UV/H2O2. Gultekin et Ice [20] 

ont étudié la photodégradation d’un colorant azoïque (Reactive Red 141), et ont conclut que 

le procédé dépendait d’une valeur optimale en H2O2 égale à 4,1x10‾
3
 M. Pour la dégradation 

du Remazol Black-B, Ince et al. [8] ont trouvé une concentration optimale équivalente à 

1,5x10‾
2 

M. Les résultats obtenus par  Behnajady et al. [33], indiquaient que l’augmentation 

de la concentration de H2O2 au-delà d’une certaine valeur ne pouvait pas améliorer l’efficacité 

de dégradation de l’Acid Orange 7.  
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III. DÉGRADATION DE L’ACID YELLOW 99 PAR LE PROCÉDÉ UV/S2O8
2‾

 

Bien que le persulfate (S2O8
2
‾) soit connu comme étant un oxydant puissant (E°= 2,04 

V/ENH), l'oxydation induite par ce dernier est généralement lente [34]. Cependant, il peut être 

activé par la lumière UV formant le radical sulfate (SO4
•
‾) (Réaction III.27). Ce radical, avec 

des potentiels d'oxydo−réduction de +2,5 à +3,1 V/ENH [35], peut réagir directement avec le 

polluant cible (Réactions III.28−III.31), ou réagir avec l'eau pour produire un radical 

hydroxyle (HO
•
) (Réaction III.32) [36, 37]. 

S2O8
2− 

  𝑕𝜈
   2 SO4

•− 
(III. 27) 

SO4
•−

 + RH2 → SO4
2−

 + H
+ 

+ RH
• 

(III. 28) 

RH
• 
+ S2O8

2
‾ → R + SO4

2
‾ + H

+
 + SO4

•−
 (III. 29) 

SO4
•− 

+ RH → R
•
 + SO4

2
‾ + H

+
 (III. 30) 

2R
•
 → RR (III. 31)  

SO4
•−

 + H2O → HO
• 
+ SO4

2
‾ + H

+
 (III. 32) 

Des études antérieures ont indiqué que la dégradation utilisant UV/S2O8
2
‾ est une 

option viable. Des contaminants sapides et odorants comme le 2-méthylibornéol (2-MIB) et la 

géosmine ont été efficacement dégradés en utilisant le procédé UV/S2O8
2
‾ [38]. Le taux 

d’élimination des substances pharmaceutiques actives par le procédé UV/S2O8
2
‾ a triplé 

comparativement au procédé UV seul [39].Yang et al. [35] ont rapporté que la décoloration 

de l’Acid Orange 7 par le procédé UV/S2O8
2
‾ était plus efficace que celle avec UV/H2O2.  

III.1 Effet de la concentration du persulfate  

L'effet de la concentration du persulfate sur le taux de dégradation de l’AY99 a été 

illustré sur la Figure III.11. Les expériences réalisées ont montré que le processus 

photolytique peut être grandement amélioré par l'ajout du persulfate dans le système UV. En 

effet, le taux de dégradation a été de 45,87%, 58,07%, 69%, 98,78% et 99,42% par ajout de 

50, 100, 200, 500 et 1000 mg/L de persulfate respectivement.  
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Figure III. 11. Dégradation  de l’AY99 par le procédé UV/S2O8
2
‾ ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 

400 ml ; λ Lampe1= 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

La Figure III.12 permet d’établir que la dégradation de l’AY99 par le procédé 

UV/Persulfate suit un modèle cinétique de pseudo-premier ordre. Ce fait a aussi été démontré 

par d’autres auteurs [40-42]. En raison du rapport (persulfate/colorant) appliqué, et par 

conséquent parce que selon l'hypothèse de l’état quasi-stationnaire, la concentration des 

radicaux SO4
•
‾ et HO

•
 est supposée rester quasi constante tout au long du traitement (quantité 

suffisante) [43]. Ainsi, les constantes de vitesses du pseudo-premier ordre ont été déterminées 

selon l’intégration de l’équation suivante [38] : 

  −
𝑑𝐶

𝑑𝑡
= 𝑘1𝐶 𝐻𝑂• + 𝑘2𝐶[𝑆𝑂4

•‾] =  𝑘𝑎𝑝𝑝 𝐶 (III. 33) 

qui donne :                                

 𝑙𝑛  
𝐶0

𝐶
 = 𝑘𝑎𝑝𝑝 𝑡 (III. 34) 

C0 et C sont les concentrations initiale de l’AY99 et les concentrations  à l’instant (t) 

respectivement, k1et k2 sont les constantes de vitesse de réaction de AY99 avec les radicaux 

HO
•
 et SO4

•
‾ respectivement. 
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Figure III. 12. Représentation de la dégradation de l’AY99 par le procédé UV/S2O8
2
‾ selon le 

modèle cinétique de pseudo-premier ordre. 

Les valeurs des constantes de vitesse du pseudo-premier ordre (kapp) ont augmenté de 

0,006 min
−1

 à 0,074 min
−1

 avec l'augmentation de la concentration initiale de S2O8
2
‾ de 50 à 

1000 mg/L, comme illustré sur la Figure III.13, indiquant une influence positive de l'ajout du 

persulfate au système UV254 nm pour la dégradation de l’AY99. Sadik et Shama [36] ont noté 

que l’augmentation de la concentration du persulfate augmentait la vitesse de décoloration du 

colorant azoïque Acid Black 24. L’élimination du Sulfaclozine par le procédé UV/Persulfate 

[42] a été améliorée par l’augmentation de la concentration du persulfate ajouté en solution, 

ainsi des valeurs des constantes de vitesse du pseudo-premier ordre (kapp) de 2x10
-3

, 9x10
-3

, 

21x10
-3

 et 53x10
-3 

min
-1

ont été trouvées pour les rapports [K2S2O8]/[Sulfaclozine] de 20, 100, 

200 et 500 respectivement.  
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Figure III. 13. Effet de la concentration de S2O8
2
‾ sur la constante apparente de vitesse. 

L’amélioration de la dégradation de l’AY99 par le procédé UV/Persulfate peut être 

expliquée par le fait que l'augmentation du rapport [S2O8
2
‾]/[AY99] provoque une quantité 

plus élevée de radicaux SO4
•
‾ et HO

•
  formés qui réagissent avec le polluant cible, améliorant 

ainsi l'efficacité de dégradation. Acero et al. [43] ont rapporté qu'une augmentation de la 

concentration de S2O8
2
‾ au-delà d’une certaine valeur pouvait limiter l'efficacité de 

dégradation du polluant cible, car les ions S2O8
2
‾ devenaient eux-mêmes des piégeurs des 

radicaux SO4
•
‾ suivant la Réaction III.35, ou par recombinaison des radicaux sulfates 

(Réaction III.36). 

S2O8
2
‾ + SO4

•
‾→ SO2

2
‾ + S2O8

•
‾
  

k= 6,1x10
5 

 M‾
1
s‾

1 
(III. 35) 

SO4
•
‾+ SO4

•
‾→ S2O8

2
‾
  

k= 8,8x10
8
 M‾

1
s‾

1 
(III. 36) 

Cependant, dans notre étude, l'effet d'inhibition n'a pas été observé, indiquant que la 

concentration en persulfate n'est pas un facteur limitant (pour la gamme de concentration 

examinée), probablement parce que la concentration la plus élevée n’a pas atteint le niveau 

critique qui commencerait à ralentir la dégradation du polluant cible [34].  

III.2 Effet du tert-butanol 

L’utilisation du tert−butanol est une approche efficace pour distinguer les différents 

radicaux impliqués dans le processus UV/Persulfate. En effet, le tert−butanol est connu pour 
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son fort pouvoir à piéger les radicaux HO
•
 (kHO • tert −butanol  = 3,8x10

8
 −7,6x10

8 
M‾

1
s‾

1
) par 

rapport au radicaux SO4
•−

 (KSO 4
•‾/tert −butanol   = 4x10

5−9,1x10
5
 M‾

1
s‾

1
) [44, 45]. Ainsi, une 

variation de l’efficacité provoquée par l’ajout de cet alcool permet de différencier les 

réactions induites par les radicaux HO
•
 de celles impliquant les radicaux SO4

•−
 [46]. Comme 

présenté sur la Figure III.14, l'ajout du tert−butanol a considérablement réduit l'efficacité de 

dégradation lors de la photolyse de l’AY99 par UV254 nm seul. Cependant, en présence de 

persulfate (UV/S2O8
2
‾), une légère inhibition a été observée. Ce résultat montre que la 

dégradation de l’AY99 est initiée non seulement par les radicaux hydroxyles mais également 

par les radicaux sulfates. Un résultat similaire a été obtenu lors de la dégradation du 

Propranolol (médicament bêta-bloquant) par le procédé UV/Persulfate [47]. Par contre, dans 

leur étude, Xie et al. [38] ont trouvé que la contribution des radicaux HO
•
 était supérieure à 

celle des radicaux SO4
•
‾. 
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Figure III. 14. Effet du tert-butanol sur la dégradation de l’AY99 dans le système UV/S2O8
2
‾ 

([AY99]0 = 100 mg/L; [K2S2O8] = 1000 mg/L; [tert-butanol] = 0,33% (V/V)). 

IV. DÉGRADATION DE L’ACID YELLOW 99 PAR LE PROCÉDÉ UV/IO4‾ 

Il est bien connu que les réactions initiées par l’acide periodique (H5IO6) ou ions 

periodates (IO4
−
) sont sélectives et considérablement lentes [48, 49]. Cependant, le 

rayonnement UV peut améliorer la réactivité et réduire la sélectivité, et ce grâce à la 

production des HO
•
 et d’autres espèces réactives radicalaires et non-radicalaires via la 
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photodécomposition des ions periodates quand ils absorbent à des longueur d’ondes 

inférieures à 300 nm [48]. 

En milieu aqueux, l'acide periodique (H5IO6) se décompose en ions periodates (IO4‾) 

selon la réaction suivante [50]: 

H5IO6 ↔ IO4‾+ H
+
 + 2H2O (III. 37) 

Sous irradiation UV, les ions periodates (IO4‾) produisent une série d’intermédiaires 

selon le mécanisme suivant [51-53] : 

IO4‾ 
𝑕𝜈
   IO3

•
 + O

•
‾ (III. 38)  

O
•
‾+ H

+
  ⇄ HO

•
 (III. 39) 

HO
• 
+ IO4‾ → IO4

•
 + OH‾ k = 4,8x10

8
 M‾

1
s‾

1
 (III. 40) 

2HO
• → H2O2 k = 5,5x10

9 
M‾

1
s‾

1
 (III. 41) 

2IO4
•
  ⇄ I2O8 (III. 42) 

I2O6 + H2O → IO4‾ + IO3‾+ 2H
+
 k = 4,5x10

8
 M‾

1
s‾

1
 (III. 43) 

I2O8 + H2O → IO4‾ + IO3‾+ 2H
+
 + O2 k = 1,5x10

8
 M‾

1
s‾

1
 (III. 44) 

2IO3
•  ⇄ I2O6 k = 7,5x10

8
 M‾

1
s‾

1
 (III. 45) 

IO4‾ 
𝑕𝜈
   IO3‾ + O (3P) (III. 46) 

O2 + O (3P) → O3 k = 4,0x10
9
M‾

1
s‾

1
 (III. 47) 

O3 + IO3
• → IO4

•
 + O2 (III. 48) 

Il a été démontré par Weavers et al. [49] que l’utilisation du système UV/IO4‾ avec 

des solutions aqueuses de triethalomine (TEA) ou des eaux usées réelles est efficace pour 

réduire la DCO à des niveaux acceptables. Une dégradation complète du TEA a été obtenue 

après 10 min de traitement. L’application du periodate photoactivé pour la dégradation du 4- 

chlorophénol a été explorée par Chia et al. [52] dans le but d’identifier les espèces impliquées 

dans le processus UV/IO4‾.   

IV.1 Effet de la concentration de l’acide periodique 

La dégradation de l’AY99 (100 mg/L) par les ions periodates photoactivés a été suivie 

à pH libre et en variant la concentration de H5IO6 de 5 à 500 mg/L (Figure III.15). 
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Figure III. 15. Dégradation de l’AY99 par le procédé UV/IO4
−
 ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 

400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

Plusieurs études [54-57] ont décrit la cinétique de dégradation par le procédé UV/IO4
−
 

comme étant celle de pseudo-premier ordre avec pour équation : 

−
𝑑𝐶

𝑑𝑡
= 𝑘𝑎𝑝𝑝 𝐶 (III. 49) 

L’intégration de l’équation ci-dessus donne : 

𝑙𝑛  
𝐶0

𝐶
 = 𝑘𝑎𝑝𝑝 𝑡 (III. 50) 

Où C0 et C représentent les concentrations initiale et à l’instant (t) respectivement, kapp 

exprime la constante de vitesse apparente. 

Les constantes de vitesse apparentes kapp du processus UV/IO4
−
 sont déduites en 

traçant les courbes ln (C0/C) en fonction du temps (Figure III.16).    
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Figure III. 16. Représentation de la dégradation de l’AY99 par le procédé UV/IO4
−
selon le 

modèle cinétique de pseudo-premier ordre. 

Comme le montre la Figure III.17,  Pour la gamme des concentrations testées : 5 ; 

10 ; 20 ; 200 et 500 mg/L, les valeurs de kapp ont été de 0,005 ; 0,004 ; 0,041 ; 0,058 et 0,159 

min‾
1 

respectivement.  
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Figure III. 17. Effet de la concentration de H5IO6 sur la constante apparente de vitesse. 
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Compte tenu des résultats obtenus, on remarque la présence de deux phénomènes, le 

premier, est qu’à faibles concentrations 5 mg/L et 10 mg/L, les ions periodates n’ont eu aucun 

effet sur le processus de dégradation, voire même une légère inhibition a été observée avec 

l’utilisation de 10 mg/L. Ce résultat n’ayant jamais été rencontré dans la littérature exigerait 

une investigation plus approfondie. Néanmoins, une première explication avancée est que le 

rapport periodate /colorant étant faible, seule une faible portion de la lumière est absorbée par 

les ions period ates minimisant ainsi la formation des radicaux par photolyse de IO4
−
. Aussi, 

quand une quantité de radicaux est générée, celle-ci reste insuffisante pour la dégradation des 

produits intermédiaires formés. En effet, ces derniers vont entrer en compétition avec l’AY99 

comme molécule organique initiale pour les espèces réactives diminuant de ce fait la vitesse 

de dégradation. 

Le deuxième phénomène montre une amélioration considérable de la dégradation par 

augmentation de la concentration en acide periodique à partir de 20 mg/L, jusqu’à atteindre 

90,90% par ajout de 500 mg/L après 35 min de traitement. Cette amélioration peut être 

attribuée à la génération de différentes espèces réactives telles que HO
•
, IO4

•
, IO3

•
 d’après les 

réactions citées ci-dessus (Réactions III.38-III.48). Des données mentionnées dans la 

littérature concordent avec le fait que l’augmentation de la concentration en ion periodate 

pourrait augmenter le nombre de radicaux formés par photolyse des ions  IO4
−
[58].  

IV.2 Effet du tert-butanol 

En tant que piégeur des radicaux hydroxyles, le tert−butanol a été utilisé dans plusieurs 

études afin de mettre en évidence le rôle joué par les diverses espèces réactives impliquées 

dans le processus UV/IO4‾ [54, 59]. L’ajout de 0,33% (V/V) de tert−butanol à une solution 

d’AY99 (100 mg/L) contenant 500 mg/L d’acide periodique (1/5 C/C) ne semble pas affecter 

le processus de dégradation après 75 min de traitement, puisqu’un taux d’élimination de 

97,5% a été obtenu en présence de piégeur à radicaux hydroxyles contre 99,90% en l’absence 

de ce dernier (Figure III.18). Ce résultat nous laisse suggérer que les radicaux hydroxyles ne 

sont pas les seules espèces responsables de la dégradation de l’AY99. Selon Saien et al. [54], 

l’addition de 0,9% (V/V) de tert-butanol a considérablement fait baisser le taux de 

dégradation de la quinoléine. Les auteurs ont conclut que la contribution des radicaux 

hydroxyles était de 73,1% et celle des autres espèces réactives à savoir IO4
•
, IO3

•
 et O

•−
 était 

de 26,9%. Pour Lee et Yoon [48], les principaux oxydants responsables de la décoloration du 
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Reactive Black 5 étaient les radicaux HO
•
 et IO3

•
. Les résultats obtenus par Chia et al. [52], 

suggèrent que l’oxygène atomique O (
3
P) et le radical IO3

•
 sont les importants oxydants dans 

le système UV/IO4
−. 
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Figure III. 18. Effet du tert-butanol sur la dégradation de l’AY99 dans le système UV/IO4
−
 

([AY99]0 = 100 mg/L; [H5IO6] = 500 mg/L; [tert-butanol] = 0,33% (V/V)). 

V. DÉGRADATION DE L’ACID YELLOW 99 PAR LE PROCÉDÉ UV/CCl4 

L’association des rayonnements ultraviolets avec le chlore (UV/Cl) est décrite dans la 

littérature comme un procédé d’oxydation avancé [60], permettant la génération d’espèces 

radicalaires comme les radicaux chlorures (Cl
•
) qui ont prouvé leur efficacité dans la 

destruction des polluants organiques en milieux aqueux [61]. 

Le tétrachlorure de carbone (CCl4) a été choisi dans cette étude pour la génération 

d’entités réactives sous UV puisqu’il absorbe dans un domaine de longueur d’onde inférieure 

à 250 nm [62], son coefficient d’extinction molaire est estimé à 1108 L mole‾
1
cm‾

1
 à 184,9 

nm [63] et à 2,1 L mmole‾
1
cm‾

1
 à 254 nm [64]. 

V.1 Effet de la concentration de CCl4 

La photolyse de l’AY99 à 254 nm en présence du tétrachlorure de carbone a été suivie 

en variant la concentration de ce dernier de 1,7x10‾
3
 M à 3,4x10‾

2
 M. Les résultats illustrés 

sur la Figure III.19 montrent une nette amélioration du processus par ajout des différentes 
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doses de CCl4. Des taux de dégradation de 61,13%, 76,46%, 90,30% et 94,55% ont été 

obtenus avec respectivement 1,7x10‾
3
, 3,4x10‾

3
, 1,7x10‾

2
 et 3,4x10‾

2
 M de CCl4.  
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Figure III. 19. Dégradation de l’AY99 par le procédé UV/CCl4 ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 

400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

Il ressort de la Figure III.20, que l’augmentation des constantes de vitesse apparente 

est fonction de la concentration du CCl4 ajouté au système photolytique. 
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Figure III. 20. Effet de la concentration de CCl4 sur la constante apparente de vitesse. 
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L’amélioration du processus de dégradation peut être attribuée à la génération de 

diverses espèces radicalaires par photolyse de CCl4 selon le mécanisme suivant [65]: 

CCl4  
𝑕𝜈
   Cl

•
 + CCl

•
3 (III. 51) 

→ Cl2 + CCl
•
2 (III. 52) 

→2 Cl
•
 + CCl

•
2 (III. 53) 

CCl4 + HO
•
 → produits k= 3x10

5
 M‾

1
s‾

1 
(III. 54) 

CCl4 + H
•
 → CCl

•
3 + HCl (III. 55) 

Gültekin et al.[66] ont trouvé que la dégradation sonochimique du colorant Acid 

Orange 8 pouvait être accélérée par addition du CCl4 via l’accumulation d’espèces réactives 

diverses. Sur la même lancée, Ahmedchekkat et al.[67] ont constaté une amélioration de la 

décoloration de la Rhodamine B par le procédé sonophotocatalytique par l’ajout du CCl4. Les 

auteurs ont expliqué ce résultat par la décomposition sonochimique du CCl4 pour former 

divers espèces réactives qui peuvent réagir avec les molécules du colorant. À notre 

connaissance, aucun travail n’a été fait sur l’impact du tétrachlorure de carbone sur un 

procédé photochimique.  

VI. DÉGRADATION DE L’ACID YELLOW 99 PAR LE PROCÉDÉ UV/Fe
3+

 

La dégradation des polluants organiques par photolyse directe est relativement lente et 

inéfficace, alors que l’addition de Fe
3+

 peut amorcer le processus [68]. 

En milieu aqueux, l’hydrolyse de Fe
3+

 donnent des complexes de faibles poids 

moléculaires tels que : Fe(OH)
2+

 ; Fe(OH)2
+ 

; Fe2(OH)2
4+

 [69]. La photolyse des ions 

ferriques/complexes qui absorbent dans un domaine de longeur d’onde inférieure à 450 nm 

(Figure 9 Annexe1) peut efficacement produire des radicaux hydroxyles [61, 70]. À pH 

compris entre 2,5 et 5, l’espèce photoactive la plus dominante est Fe(OH)
2+

 [68], qui sous 

irradiation UV produit le radical hydroxyle selon la réaction suivante [71]: 

Fe(OH)
2+

 
𝑕𝜈
   Fe

2+
 + HO

• 
(III. 56) 
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VI.1 Effet de la concentration Fe
3+

 

Dans cette étude, le chlorure de fer (FeCl3) a été choisi comme source des ions 

ferriques pour la dégradation de l’AY99 par le procédé UV/Fe
3+

, pour des concentrations 

allant de 20 mg/L à 500 mg/L et à pH 3.  

Avant d’ajuster le pH de la solution à 3, un essai a été réalisé à pH libre pour une 

concentration de 20 mg/L en FeCl3. Comme le montre  la Figure III.21 une forte diminution 

du taux de dégradation a été observée (14,69%) alors qu’il était de 36,63% en l’absence de 

FeCl3. L’inhibition est probablement due à la réaction des ions ferriques avec les ions 

hydroxydes avec formation d’un précipité selon la Réaction III.57.  

Fe
3+

 + 3OH‾ → Fe(OH)3 (III. 57) 
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Figure III. 21. Dégradation de l’AY99 par le procédé UV/Fe
3+

 ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 

400 ml ; λ Lampe1= 254 nm; T = 20 ± 2°C). 

À pH 3, l’étude de l’ajout du chlorure de fer au processus photolytique de l’AY99 a 

été menée pour différentes concentrations en FeCl3. Pour les concentrations 20, 40 et 100 

mg/L, des taux d’élimination de 52,81%, 60,13% et 63,68% ont été respectivement obtenus 

confirmant la contribution des radicaux HO
•
 générés par photolyse de Fe

3+
 à la dégradation. 

En revanche, pour une concentration plus élevée (500 mg/L), un effet d’inhibition a été 

observé où le taux de dégradation a diminué jusqu’à 25,98%, encore plus faible qu’en 



Chapitre III : Dégradation de l’AY99 par les irradiations ultraviolettes :  

Effet des additifs 

 

 

 
108 

l’absence de FeCl3. Ceci peut être dû au fait qu’à concentration élevée en Fe
3+

, l’excès de Fe
2+

 

et HO
•
 formés va être en faveur de la formation de Fe(OH)

2+
 selon la Réaction III.58 avant 

que HO
• 
ne puisse être utilisé

 
pour la dégradation de l’AY99. D’après De Laat et al. [72], les 

radicaux hydroxyles peuvent oxyder les ion Fe
2+

 issus de la photolyse de Fe
3+

, et cette 

réaction va entrer en compétition avec l’oxydation du polluant cible par les radicaux 

hydroxyles.  

Fe
2+

 + HO
• 
→ Fe(OH)

2+ 
k= 4,3x10

8
 M‾

1
s‾

1 
(III. 58) 

Aussi, l’excès de Fe
3+

 peut engendrer un effet écran empêchant les irradiations 

ultraviolettes d’atteindre la solution. 

L’évolution des constantes apparentes de vitesse en fonction de la concentration de 

FeCl3 (Figure III.22) montre clairement la présence d’une concentration optimale de 100 

mg/L au-delà de laquelle on assiste à une diminution de la vitesse de dégradation. Une 

observation sur ce point a été faite par Rodriguez et al. [73] qui ont rapporté que des 

concentrations élevées en Fe
3+

 pourraient réduire l’efficacité du processus de dégradation du 

phénol et du nitrobenzène par le procédé UV/Fe
3+

. 
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Figure III. 22. Effet de la concentration de FeCl3 sur la constante apparente de vitesse. 
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VII. COMPARAISON ENTRE LES DIFFÉRENTS PROCÉDÉS 

Pour la comparaison des différents procédés utilisés pour la dégradation de 100 mg/L 

(2,015x10‾
4
 M) de l’AY99, les résultats expérimentaux ont été sélectionnés en prenant en 

compte pour chaque procédé utilisé, la concentration optimale de chaque précurseur, c’est-à-

dire celle qui correspond au meilleur taux de dégradation après 75 min de traitement : [H2O2] 

= 3,2x10‾
2 

M ; [K2S2O8] = 1000 mg/L ; [H5IO6] = 500 mg/L ; [CCl4] = 3,4x10‾
2
 M et [FeCl3] 

= 100 mg/L. D’après les résultats obtenus (Figure III.23), l’efficacité de dégradation pour les 

cinq procédés utilisés suit l’ordre suivant : UV/IO4 ‾ > UV/S2O8
2
‾ > UV/H2O2 > UV/CCl4 > 

UV/Fe
3+ 

> UV seul. Selon Gogate et Pandit [74] et cité par Litter et Quici [23], l’efficacité 

d’un procédé dépend fortement de la vitesse de génération des radicaux, ainsi que du bon 

contact de ces derniers et/ou des oxydants chimiques avec les molécules du substrat.  

UV seul UV/H
2
O

2 UV/S
2
O

8

2-
UV/IO

4

- UV/CCl
4

UV/FeCl
3

0

10

20

30

40

50

60

70

80

90

100

110

63,68

94,55

99,9099,4298,66

P
o

u
r
c
e
n

ta
g

e
 d

e
 d

é
g

r
a

d
a

ti
o

n
 (

%
)

Procédé appliqué

36,63

 

 

 

Figure III. 23. Dégradation de l’AY99 par les différents procédés ([AY99]0 = 100 mg/L ; V= 

400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

CONCLUSION  

À l’issue de cette étude, nous pouvons conclure sur les principaux points suivants : 

La dégradation de l’AY99 par UV254nm seul est due principalement à sa réaction avec 

les radicaux hydroxyles (HO
•
).  
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Il a été constaté que la présence des ions bicarbonates et/ou bromures, réduit la vitesse 

de dégradation, alors que les ions carbonates n’ont pas eu un effet significatif sur le processus 

photolytique.  

Les expériences menées dans différentes matrices d’eau de composition variable et/ou 

complexe, ont confirmé l’impact des différentes substances présentes dans l’eau sur le 

processus photolytique.  

L’addition des précurseurs au système UV254nm est favorable à la dégradation de 

l’AY99, et ce grâce à la génération des entités radicalaires (HO
•
, IO4

•
, IO3

•
, Cl

•
, SO4

•
‾…) qui 

participent via différents mécanismes à la dégradation du polluant cible.  

L’efficacité des procédés UV/H2O2, UV/S2O8
2
‾, UV/IO4‾, UV/CCl4 et UV/Fe

3+
 est 

fonction de la concentration initiale du précurseur ajouté. Le taux de dégradation pour les 

différents procédés utilisés est le suivant : UV/IO4‾ > UV/S2O8
2
 ‾> UV/H2O2 > UV/CCl4 > 

UV/Fe
3+ 

> UV seul. 

Cette étude  a démontré que les procédés d’oxydation avancés utilisés, constituaient un  

moyen acceptable, facile et efficace pour le traitement des eaux fortement chargées en matière 

organique. 
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INTRODUCTION 

Au cours des dernières années, les Procédés d’Oxydation Avancés (POAs) ont reçu 

une attention particulière et grandissante grâce à leur capacité à décomposer les molécules 

organiques les plus persistantes, en molécules biologiquement dégradables ou en composés 

minéraux. Tous ces procédés reposent sur la formation in situ d’entités très réactives et non 

sélectives à savoir les radicaux hydroxyles HO
•
. 

 La photocatalyse hétérogène utilisant un semi‐conducteur tel que le dioxyde de titane 

(TiO2) en suspension ou immobilisé sur un substrat inerte, est une méthode fréquemment 

utilisée dans le traitement des composés organiques réfractaires.  

La combinaison des irradiations ultraviolettes avec des agents oxydants tels que le 

persulfate (S2O8
2
‾) et/ou le periodate (IO4‾) dans les systèmes photochimiques est connue 

pour avoir un effet significatif sur la vitesse de dégradation. Ces oxydants, en plus de générer 

des radicaux très réactifs peuvent aussi améliorer le processus photocatalytique en piégeant 

les électrons photogénérés, réduisant ainsi la probabilité de recombinaison des paires 

électron/trou (e‾−h+).  

L'application simultanée de deux ou plusieurs procédés d’oxydation avancés, permet 

l'augmentation de la capacité oxydante du procédé en raison : (i) de la production accrue 

d'espèces réactives (c'est‐à‐dire effet cumulatif), et/ou (ii) effets d’interactions positives entre 

les processus individuels (c'est‐à‐dire effet synergique). 

Cette deuxième section est consacrée à l’étude de la dégradation d’un autre colorant 

azoïque, en l’occurrence l’Orange G (OG), par les procédés : UV/TiO2, UV/S2O8
2
‾, UV/IO4‾, 

UV/TiO2/S2O8
2
‾ et UV/TiO2/IO4‾. L’OG même s’il a été largement étudié, à notre 

connaissance il n’a pas fait l’objet d’une étude regroupant plusieurs procédés POAs. Le but de 

cette étude est (i) d’étudier l’influence de la masse du catalyseur ainsi que la concentration du 

polluant cible sur le procédé UV/TiO2 ; (ii) d’évaluer l’influence de la concentration des 

oxydants utilisés sur le procédé photochimique ; et (iii) calculer l’effet synergétique de 

l’addition des oxydants au système UV/TiO2. L’influence du mode d’utilisation du 

semi‐conducteur (suspension ou immobilisé) a été aussi abordée d’une façon succincte, en 

l’absence et en présence d’espèces inorganiques oxydantes. 
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I. DÉGRADATION PAR LE PROCÉDÉ UV/TiO2 

La photocatalyse hétérogène utilisant des catalyseurs semi-conducteurs tels que le 

TiO2, ZnO, Fe2O3, CdS, GaP et ZnS a démontré son efficacité à dégrader une large gamme de 

composés organiques réfractaires [1]. Les réactions responsables de la dégradation 

photocatalytique d'un composé organique tel qu'un colorant peuvent être résumées comme 

suit [2]: 

TiO2 
𝑕𝜈
   h+

 + e‾ (IV. 1) 

h
+

 + H2O → HO
•
 + H

+ 
(IV. 2) 

e‾ + O2 → O2
•
‾ (IV. 3) 

O2
•
‾ + HO

•
 → HOO

• 
(IV. 4) 

HOO
•
 + e‾ → HO2‾ (IV. 5) 

HO2‾ + H
+
 → H2O2 (IV. 6) 

h
+
 + contaminant organique → produits organiques intermédiaires (IV. 7) 

O2
•
‾ + contaminant organique → produits organiques intermédiaires (IV. 8) 

HO
•
 + contaminant organique → produits organiques intermédiaires (IV. 9) 

Il a été prouvé que l'oxydation photocatalytique par le procédé UV/TiO2 dégradait et 

minéralisait avec succès les effluents textiles synthétiques chargés en colorant à savoir le 

Reactive Black 5 avec une concentration de colorant allant jusqu'à 400 ppm [3]. La 

dégradation de cinq contaminants persistants a été évaluée par Alvarez‐Corena et al. [4] en 

utilisant du Degussa P25 comme photocatalyseur excité par la lumière UV. Après 5 min de 

traitement, une dégradation significative des contaminants a été observée : 77% pour le 1,4 

dioxane, 92% pour  la N-nitrosodiméthylamine, 45% pour le phosphate de tris (2-

chloroéthyle), 95% pour le gemfibrozil et 93% pour le 17 β estradiol. 

I.1 Adsorption de l’Orange G (OG) sur le TiO2 à l’obscurité 

L’évaluation de la concentration du substrat adsorbée sur le semi-conducteur à 

l’obscurité est une étape fondamentale pouvant être cruciale avant toute étude du processus 

photocatalytique, car elle permet de s’affranchir de la concentration du substrat non liée à la 

dégradation photocatalytique.  



Chapitre IV : Dégradation de l’OG par les procédés UV/TiO2, UV/Oxydant et/ou 

UV/TiO2/Oxydant 

 

 
119 

Le suivi de la concentration de l’OG adsorbée en fonction du temps de contact a été 

déterminé à partir d’une suspension contenant 50 mg/L d’OG et 0,4 g/L de TiO2. L’équilibre 

d’adsorption a été atteint au bout de 30 minutes (Figure IV.1), toutes les solutions en 

présence de TiO2 (suspension ou immobilisé) seront agitées pendant 30 minutes dans 

l’obscurité avant d’être irradiées. Le taux d’adsorption a été calculé selon l’équation 

suivante [5]: 

Taux d’adsorption (%) = 
𝐶0−𝐶𝑡

𝐶0
 x100 (IV. 10) 

Où C0  est la concentration initiale de l’OG, et Ct la concentration à l’instant t. Le taux 

d’adsorption estimé à 3,85% révèle que l’OG ne s’adsorbe pratiquement pas sur le TiO2. 
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Figure IV. 1 Cinétique d’adsorption de l’OG sur le TiO2 à l’obscurité ([OG]0= 50 mg/L ; 

[TiO2]= 0,4 g/L ; V = 400 ml ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

I.2 L’apport de la photocatalyse au processus de dégradation 

La dégradation par photocatalyse a été suivie en irradiant une solution d’OG (50 

mg/L) à 254 nm en présence de 0,4 g/L de TiO2. Le résultat illustré sur la Figure IV.2 montre 

que l’apport du TiO2 au processus photochimique a amélioré le processus de dégradation 

particulièrement durant les 50 premières minutes où l’écart entre les taux de dégradation par 

les deux procédés (UV seul, UV/TiO2) a été assez marqué. Néanmoins, en fin de traitement 

soit après 100 min d’irradiation, le taux de dégradation par photocatalyse est resté 

relativement faible (64,65%) presque identique à celui par photolyse seule (62,64%).  
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Figure IV. 2 Cinétique de dégradation de l’OG en présence et en absence de TiO2 ([OG]0= 

50 mg/L ; [TiO2]= 0,4 g/L ; V = 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

L’amélioration du processus de dégradation peut être attribuée à la génération 

d’espèces réactives comme, les trous (h
+
), les radicaux superoxydes (O2

•
‾) et les radicaux 

hydroxyles (HO
•
)

 
via l’excitation du TiO2 par absorption du rayonnement UV (Réactions 

IV.1-IV.3). Ces entités réactives vont contribuer à la dégradation du colorant tel que 

représenté par les Réactions IV.7-IV.9.  

Le déclin de la dégradation observé après 50 min de traitement est probablement dû à 

la formation de sous‐produits de dégradation qui entrent en compétition avec l’OG pour les 

espèces réactives, mais probablement aussi par recombinaison des paires (électrons‐trous) 

générés à la surface du photocatalyseur [6]. 

I.3 Effet de la masse du photocatalyseur 

L’effet de la masse du catalyseur sur la dégradation photocatalytique des colorants est 

un paramètre très discuté dans la littérature [7]. Des concentrations allant de 0,2 g/L à 1 g/L 

ont été utilisées dans cette étude pour évaluer l’effet de la masse du TiO2 sur la cinétique de 

dégradation de l’OG (Figure IV.3). Les résultats montrent que la constante de vitesse 

apparente de dégradation de l’OG  augmente quand la masse du TiO2 augmente de 0,2 g/L à 

0,4 g/L, diminue à 0,6 g/L puis reste stable pour les concentrations les plus élevées (0,8 et 1 

g/L). Dès lors, la valeur de 0,4 g/L est considérée comme une concentration limite (optimale) 
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en photocatalyseur dépendant des conditions opératoires et de la géométrie du photoréacteur 

utilisés. 
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Figure IV. 3 Effet de la masse du TiO2 sur le processus photocatalytique ([OG]0= 50 mg/L ; 

V = 400 ml ; λ Lampe1= 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

L’efficacité accrue jusqu’à 0,4 g/L peut être interprétée par l’augmentation du nombre 

de sites actifs disponibles ainsi que la surface spécifique du semi conducteur [4], produisant 

ainsi une quantité importante de radicaux HO
•
 qui participent à la dégradation de l’OG.  

Au-delà de la masse limite, les particules de TiO2 en excès peuvent créer un effet 

d’écran qui empêchera les photons de poursuivre leur chemin dans le réacteur (diminution du 

trajet photonique), ce qui aura pour effet de réduire la surface du TiO2 exposée à la lumière et 

par suite l’activité photocatalytique [8, 9].  

En outre, l'augmentation de la masse du catalyseur au-delà de l'optimum peut entraîner 

l'agglomération des particules du catalyseur ; par conséquent, la partie de la surface du 

catalyseur devient indisponible pour l'absorption des photons et la vitesse de dégradation 

diminue dés lors. 

I.4 Effet de la concentration initiale de l’OG 

La concentration initiale du colorant dans une réaction photocatalytique est un facteur 

important à prendre en compte. L’influence de la concentration initiale de l’OG sur la 

cinétique de décoloration a été étudiée à pH libre et en fixant la dose du TiO2 à 0,4 g/L. 
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Comme le montre la Figure IV.4, le taux de dégradation diminue avec l’augmentation 

de la concentration initiale du colorant.  

L’explication du phénomène donnée par Reza et al. [10] est qu’une concentration 

élevée diminue la transparence de la solution (création d’un effet écran) et par conséquent la 

longueur du trajet photonique diminue également. Aussi, à mesure que la concentration 

initiale augmente, l'exigence d’une surface de catalyseur nécessaire à la dégradation augmente 

également. Comme le temps d’irradiation et la quantité de catalyseur sont constants, le radical 

hydroxyle formé est également constant, par conséquent, le nombre relatif de radicaux libres 

attaquant le colorant diminue avec l'augmentation de la quantité de colorant. Une autre 

explication possible pourrait être la formation des produits intermédiaires qui vont s’adsorber 

sur le catalyseur saturant ainsi les sites actifs [11]. 
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Figure IV. 4 Effet de la concentration initiale de l’OG sur le processus photocatalytique 

([TiO2]= 0,4 g/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

I.5 Aspect cinétique 

En photocatalyse hétérogène, le modèle cinétique de Langmuir-Hishelhood (L-H) est 

souvent appliqué pour décrire la réaction entre les radicaux et les molécules du substrat, que 

ce soit à l’état adsorbé ou dissous [12]. L’expression de (L-H) dans sa forme simplifiée est 

donnée par la relation suivante [13]: 

1

𝑟
 = 

 1

𝑘
 + 

1

𝑘𝐾𝐶
  (IV. 11) 
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Où :  

r : la vitesse de réaction pour l’oxydation du réactant. 

k : la constante de vitesse de réaction pour l’oxydation du réactant. 

K : la constante d’équilibre du réactant. 

C : la concentration du substrat. 

Quand la concentration C est de l’ordre du milli molaire, l’équation peut être 

simplifiée en une équation de pseudo−premier ordre [13]: 

ln 
𝐶0

𝐶
 = k.K.t = kapp.t (IV. 12) 

La représentation cinétique du processus de dégradation de l’OG par le procédé 

UV/TiO2 (Figure IV.5) correspond à une loi cinétique de pseudo-premier ordre dont la pente 

est égale à kapp. 
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Figure IV. 5 Représentation de la dégradation de l’OG par le procédé UV/TiO2 selon le 

modèle cinétique de pseudo-premier ordre. 

Les valeurs des constantes de vitesses apparentes (kapp) sont résumées dans le Tableau 

IV.1. Le temps de demi-vie (t1/2) est déduit de la relation suivante : 

t1/2 = 
𝑙𝑛 2

𝑘𝑎𝑝𝑝
 (IV. 13) 
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Des exemples de dégradation de colorant répondant à un tel modèle ont été rapportés 

dans la littérature [14-16]. 

Tableau IV. 1 Caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG par UV/TiO2. 

[OG] 

(mg/L) 

Taux de 

dégradation (%) 

Constante de 

vitesses 

apparente 

kapp (min‾
1
) 

Temps de 

demi-vie t1/2 

(min) 

 

Coefficient de 

corrélation R² 

5 100 0,24 2,88 0,961 

10 98,47 0,087 7,96 0,997 

20 96,66 0,044 15,75 0,990 

30 95,12 0,029 23,90 0,998 

40 78,03 0,012 57,76 0,997 

50 64,65 0,011 63,01 0,987 

100 26,97 0,002 346,57 0,966 

II. DÉGRADATION PAR LES PROCÉDÉS UV/OXYDANT 

Selon la définition de Glaze et al. [17], on parle de procédés d’oxydation avancés 

lorsque des radicaux hydroxyles en quantité suffisante sont utilisés en tant qu’agents oxydants 

pour purifier l’eau. Mais de nos jours, cette définition s’est élargie pour inclure d’autres 

espèces radicalaires pouvant être facilement engendrées par voie photochimique, en associant 

les irradiations ultraviolettes avec des oxydants inorganiques tels que le persulfate (S2O8
2
‾, 

E°= 2,05V/ENH [18]) et/ou l’acide periodique (IO4‾, E° = 1,6V/ENH [19]).  

II.1 Dégradation par le procédé UV/Persulfate (UV/S2O8
2
‾) 

La dégradation de l'OG à une concentration initiale de 50 mg/L a été réalisée en 

utilisant comme oxydant des ions persulfates (S2O8
2
‾) irradiés à 254 nm et pH libre (Figure 

IV.6). Une expérience préliminaire réalisée à l’obscurité avec du persulfate à une 

concentration de 1000 mg/L, a montré une dégradation négligeable de l'OG, indiquant peu ou 

pas d'oxydation avec K2S2O8. Sous irradiation UV, la dégradation de l'OG augmente par 

augmentation de la concentration du persulfate de 0 à 2000 mg/L. Après 100 minutes 

d'irradiation, seulement 62,64% de dégradation ont été obtenus en l'absence de persulfate, 

tandis que 90,36%, 96,53% et 100% ont été atteints par ajout de 50, 100 et 200 mg/L 

respectivement. À partir de 500 mg/L le temps nécessaire à une complète décoloration a été 

réduit à 40 min. 
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Figure IV. 6 Effet de la concentration du persulfate sur la dégradation de l’OG ([OG]0= 50 

mg/L ; V = 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ;  pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

En solution aqueuse le persulfate peut générer par voie photolytique des radicaux 

sulfates (SO4
•
‾) selon la réaction suivante  [20]: 

S2O8
2
‾ 

 𝑕𝜈
   2SO4

•
‾  (IV. 14) 

Ces radicaux sont capables de produire des radicaux hydroxyles (HO
•
) par réaction 

avec l’eau d’après la réaction ci-dessous [21]: 

SO4
•
‾ + H2O → HO

•
 + SO4

2
‾ + H

+ 
(IV. 15) 

Ainsi, l'augmentation du rapport [S2O8
2
‾]/[OG] a entraîné une augmentation de la 

quantité des radicaux SO4
•
‾ et HO

•
 qui, en retour ont amélioré la dégradation de l'OG selon les 

réactions suivantes : 

HO
•
 + OG → Produits intermédiaries (IV. 16) 

SO4
•
‾ + OG → Produits intermédiaires (IV. 17) 

Dans les conditions expérimentales appliquées, les résultats montrent que l’élimination 

de l’OG par le procédé UV/S2O8
2
‾ suit un modèle de dégradation de pseudo-premier ordre 

(Figure IV.7) exprimé par la loi suivante : 

𝑙𝑛
[𝑂𝐺]0

[𝑂𝐺]
= 𝑘𝑎𝑝𝑝 . 𝑡 (IV. 18) 
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Où : 

Kapp représente la constante de vitesse apparente qui inclut la concentration des 

espèces oxydantes présentes en solution (HO
•
 et SO4

•
‾), et qui sont supposées rester 

constantes durant le traitement. [OG] et [OG]0 sont les concentrations de l’OG aux temps t et 

0 respectivement. 
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Figure IV. 7 Représentation de la dégradation de l’OG par le procédé UV/S2O8
2
‾selon le 

modèle cinétique de pseudo-premier ordre.  

Le Tableau IV.2 résume les caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG 

par le procédé UV/S2O8
2
‾. Comme on peut le noter, l’augmentation de la concentration 

initiale du persulfate a entrainé une augmentation significative de kapp accompagnée par une 

diminution importante du temps de demi-vie. Des résultats similaires ont été rapportés dans 

littérature [22, 23], faisant état de l’influence positive de la concentration du persulfate sur la 

constante de vitesse apparente. 
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Tableau IV. 2 Caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG par le procédé  UV/S2O8
2
‾ 

[OG] 

(mg/L) 

[S2O8
2
‾] 

(mg/L) 

Taux de 

dégradation 

(%) 

Constante de 

vitesses 

apparente 

kapp (min‾
1
) 

Temps de 

demi-vie t1/2 

(min) 

 

Coefficient 

de 

corrélation 

R² 

50 

0 62,64 0,004 173,28 0,992 

50 90,36 0,014 49,51 0,999 

100 96,53 0,021 33,00 0,995 

200 100 0,030 23,10 0,999 

500 100 0,051 13,59 0,999 

1000 100 0,074 9,36 0,999 

2000 100 0,117 5,92 0,999 

II.2 Dégradation par le procédé UV/ Periodate (UV/IO4‾)  

La dégradation de l'OG à 50 mg/L et à pH libre, a été suivie en faisant varier la 

concentration de l’acide periodique (H5IO6) de 50 à 2000 mg/L. Une expérience témoin avec 

l’acide periodique à forte concentration (1000 mg/L) à l’obscurité a été effectuée pour tester 

la réactivité de H5IO6 sur l’OG. La Figure IV.8 montre qu'une dégradation totale a été 

obtenue avec toute la plage de concentration testée (de 50 à 2000 mg/L). Cependant, le temps 

nécessaire pour éliminer 100% de la couleur a diminué avec l'augmentation de la 

concentration. En effet, la dégradation de l’OG en présence de 50 mg/L de periodate a requis 

un temps d’irradiation de 100 min, alors que  20 min seulement ont été nécessaires à une 

totale dégradation en présence de 2000 mg/L de periodate. À noter qu'une dégradation 

négligeable de l’OG a été obtenue avec l’acide periodique dans l'obscurité, ce qui indique que 

l’acide periodique présente une faible réactivité vis-à-vis de l’OG en l’absence de 

rayonnement UV. 
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Figure IV. 8 Effet de la concentration du periodate sur la dégradation de l’OG ([OG]0 = 50 

mg/L ; V = 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

L’amélioration du processus de dégradation de l’OG peut être attribuée à la génération 

des espèces radicalaires (IO4
•
, IO3

•
, O

•
‾et HO

•
) (Réactions IV.19-IV.21) qui augmentent avec 

l’augmentation du rapport [IO4‾]/[OG]. Ceci est en parfait accord avec des études précédentes 

[24-26] qui ont démontré l’efficacité de l’ajout des ions periodates au système UV. 

IO4‾ 
  𝑕𝜈
   IO3

•
 + O

•
‾ (IV. 19) 

O
•
‾ + H

+ ↔ HO
• 

(IV. 20) 

HO
•
 + IO4‾ → OH‾ + IO4

• 
(IV. 21) 

Le procédé UV/IO4‾ suit une cinétique de pseudo-premier ordre (Figure IV.9) 

exprimée par la loi suivante : 

𝑙𝑛
[𝑂𝐺]0

[𝑂𝐺]
= 𝑘𝑎𝑝𝑝 . 𝑡 (IV. 22) 

Où : 

Kapp représente la constante de vitesse apparente qui inclut la concentration des 

espèces oxydantes présentes en solution (HO
•
, IO4

•
, IO3

•
 et O

•
‾), et qui sont supposées rester 

constantes durant le traitement. [OG] et [OG]0 sont les concentrations de l’OG aux temps t et 

0 respectivement.  
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Figure IV. 9 Représentation de la dégradation de l’OG par le procédé UV/IO4‾selon le 

modèle cinétique de pseudo-premier ordre.  

Les valeurs des caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG par le procédé 

UV/IO4‾ présentées dans le Tableau IV.3, traduisent l’efficacité des espèces réactives 

impliquées  dans le système UV/IO4‾ par augmentation de la concentration initiale en 

periodate.  

Tableau IV. 3 Caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG par le procédé 

UV/IO4‾. 

[OG] 

(mg/L) 

[IO4‾] 

(mg/L) 

Taux de 

dégradation 

(%) 

Constante de 

vitesses 

apparente 

kapp (min‾
1
) 

Temps de 

demi-vie t1/2 

(min) 

 

Coefficient 

de 

corrélation 

R² 

50 

0 62,64 0,004 173,28 0,992 

50 100 0,029 23,90 0,999 

100 100 0,040 17,32 0,998 

200 100 0,062 11,18 1 

500 100 0,085 8,15 0,982 

1000 100 0,105 6,60 0,981 

2000 100 0,114 6,08 0,990 

II.3 Comparaison entre les procédés UV/S2O8
2
‾ et UV/IO4‾ 

La comparaison de l’efficacité des deux procédés UV/S2O8
2
‾ et UV/IO4‾ a été évaluée 

en comparant les valeurs de kapp en fonction de la concentration de l’oxydant ajouté dans le 

système photochimique. Le résultat illustré sur la Figure IV.10 donne la classification 
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suivante : UV/IO4‾ > UV/S2O8
2
‾, sauf pour la concentration 2000 mg/L où l’ordre a été 

inversé. 
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Figure IV. 10 Comparaison entre les procédés UV/S2O8
2
‾et UV/IO4‾. 

Des études antérieures ont rapporté que le processus UV/IO4‾ est plus efficace que 

UV/S2O8
2
‾ [24, 27-29]. Les oxydants qui absorbent plus d'irradiation dans le domaine de 

l’UV sont plus efficaces pour la dégradation(Figures A1.7 et A1.8 Annexe 1), car une forte 

absorption des UV favorise la formation d'espèces radicalaires réactives [29]. En 

conséquence, les ions IO4‾ qui absorbent le plus fortement (ε = 1500 M‾
1
cm‾

1 
[19]), ont 

présenté des performances de dégradation plus élevées que les ions S2O8
2
‾ (ε = 21,1M‾

1
cm‾

1
 

[30]). 

Selon Saien et al. [27], la longueur de liaison I−O plus longue dans le periodate (1,78 

Å) par rapport à la longueur de liaison O−O du persulfate (1,49 Å), peut facilement conduire à 

plus de radicaux réactifs dans le processus UV/IO4‾.  

La vitesse de piégeage des SO4
•
‾ par S2O8

2
‾ (k = 6,1x10

5 
 M‾

1
s‾

1
) étant plus faible que 

celle des HO
• 
par IO4‾ (k = 4,8x10

8
 M‾

1
s‾

1
), peut expliquer l’inversement de la classification 

pour la concentration la plus élevée en oxydant (2000 mg/L).   

III. DÉGRADATION PAR COMBINAISON ENTRE TiO2 ET UN OXYDANT 

(UV/TiO2/OXYDANT) 

La photocatalyse hétérogène est un procédé reconnu efficace pour la dégradation de 

contaminants récalcitrants. Néanmoins, la recombinaison des paires (e‾−h
+
) considérée 
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comme étape limitante du processus, va conduire à une baisse d’efficacité. Afin de remédier à 

cet inconvénient, diverse stratégies ont été adoptées parmi lesquelles l’addition d’agents 

inorganiques tels que S2O8
2
‾ et/ou IO4‾ au processus photocatalytique [31]. Ces oxydants sont 

connus pour être meilleurs accepteurs d’électrons que l’oxygène (E° O2/O2
•
‾= −0,28V/ENH) 

[32]. La performance du procédé UV/TiO2 sera donc améliorée via : (i) réduction de la 

probabilité de recombinaison des paires (e‾−h
+
), (ii) génération d’autres espèces radicalaires 

en plus des radicaux hydroxyles et (iii) augmentation de la vitesse de dégradation des  

composés intermédiaires [33]. 

III.1 Dégradation par le procédé UV/TiO2/S2O8
2
‾ 

En fixant la concentration de l’OG à 50 mg/L et celle de TiO2 à 0,4 g/L, l’influence de 

la concentration du persulfate (de 50 à 2000 mg/L) sur le système photocatalytique 

(UV/TiO2/S2O8
2
‾) a été suivie à pH libre (Figure IV.11).  
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Figure IV. 11 Effet de la concentration initiale de S2O8
2
‾ sur le processus photocatalytique 

([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254nm ; pH libre ; T = 20 ± 

2°C). 

Les caractéristiques de la cinétique de dégradation par le système UV/TiO2/S2O8
2
‾ 

obéissant à une loi cinétique de pseudo-premier ordre sont récapitulées dans le Tableau IV.4. 
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Tableau IV. 4 Caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG par UV/TiO2/S2O8
2
‾. 

[OG] 

(mg/L) 

[S2O8
2
‾] 

(mg/L) 

Taux de 

dégradation 

(%) 

Constante de 

vitesse 

apparente 

kapp (min‾
1
) 

Temps de 

demi-vie t1/2 

(min) 

 

Coefficient 

de 

corrélation 

R² 

 

50 

0 64,65 0,011 63,01 0,966 

50 71,46 0,012 57,76 0,983 

100 82,50 0,017 40,77 0,977 

200 86,22 0,021 33,00 0,983 

500 99,15 0,038 17,77 0,995 

1000 100 0,051 13,59 0,999 

2000 100 0,082 8,45 0,998 

Il apparait clairement d’après les résultats obtenus, que l’augmentation de la 

concentration du persulfate a contribué à augmenter les performances du procédé UV/TiO2 où 

le taux de dégradation n’était que de 64,65 % après 100 min de traitement, alors qu’il a atteint 

100% après seulement 50 min par ajout de 1000 mg/L de persulfate. Les constantes de vitesse 

apparentes ont augmenté avec l’augmentation de la concentration de l’oxydant, et le temps de 

demi-vie a considérablement été réduit à 8,45 min par ajout de 2000 mg/L de persulfate, alors 

qu’il était de 63,01 min en l’absence d’oxydant. Cette nette amélioration peut être attribuée à 

la capacité du persulfate à agir comme accepteur d'électrons empêchant la recombinaison des 

paires électron−trou (Réaction IV.23), mais aussi à la production des radicaux hydroxyles et 

sulfates selon les Réactions IV.14 et IV.15 [34]. 

S2O8
2
‾ + e‾(BC) → SO4

•
‾ + SO4

2
‾ (IV. 23) 

Des études ont rapporté l’impact positif des ions persulfates sur le processus 

photocatalytique. D’après Jung et al. [35] l’ajout d’oxydants tel que le persulfate de 

potassium au système UV/TiO2 a montré une augmentation de l’efficacité de dégradation  de 

l’acide humique et des métaux lourds. La dégradation du Réactive Black 5 par UV/TiO2 en 

présence de Na2S2O8 a fait augmenter la constante de vitesse apparente de 0,033 min‾
1
 à 

0,044 min‾
1
 [29].  

Pour mieux comprendre l’influence des ions persulfates sur le procédé UV/TiO2, il 

convient de comparer aussi le procédé UV/TiO2/S2O8
2
‾ avec le procédé UV/S2O8

2
‾ (Figure 

IV.12).  
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Figure IV. 12 Comparaison entre UV/TiO2/S2O8
2
‾ et UV/S2O8

2
‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 

0,4 g/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

Les valeurs des constantes de vitesses apparentes montrent que comparativement au 

procédé UV/S2O8
2
‾, le procédé UV/TiO2/S2O8

2
‾ est moins efficace. Le calcul de synergie 

donnée par la relation ci-dessous [36], a donné des valeurs négatives (S < 0) (Tableau IV.5) 

indiquant l’absence d’effet synergétique entre les procédés UV/TiO2 et UV/S2O8
2
‾. 

S = 
𝑘
𝑈𝑉 /𝑇𝑖𝑂 2/𝑆2𝑂8

2‾_ 𝑘𝑈𝑉 /𝑇𝑖𝑂 2 +𝑘
𝑈𝑉 /𝑆2𝑂8

2‾ 

𝑘
𝑈𝑉 /𝑇𝑖𝑂 2/𝑆2𝑂8

2‾ 

  (IV. 24) 

Tableau IV. 5 Valeurs de l’indice de synergie. 

Procédé [S2O8
2
‾] (mg/L) Kapp (min‾

1
) 

Indice de 

synergie (S) 

UV/TiO2 0 0,011 - 

UV/S2O8
2
‾ 

50 

100 

200 

500 

1000 

2000 

0,014 

0,021 

0,030 

0,051 

0,074 

0,117 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

UV/TiO2/S2O8
2
‾ 

50 

100 

200 

500 

1000 

2000 

0,012 

0,017 

0,021 

0,038 

0,051 

0,082 

-1,083 

-0,882 

-0,952 

-0,631 

-0,666 

-0,560 
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Un résultat similaire a été trouvé par Wang et Hong [37], les auteurs ont expliqué le 

phénomène par la présence de deux chemins réactionnels parallèles où le processus homogène 

(UV/oxydant) l’emporte sur le processus hétérogène quand TiO2 et l’oxydant sont présents 

ensemble (i.e. UV/TiO2/oxydant). 

III.2 Dégradation par le procédé UV/TiO2/IO4‾
 

Comme pour le persulfate, l’effet du periodate à différentes concentrations sur le 

processus photocatalytique a été suivi à pH libre. D’après les résultats illustrés sur la Figure 

IV.13, l’ajout du periodate au système UV/TiO2 a considérablement amélioré le processus de 

dégradation où une élimination totale a été obtenue pour toute la gamme de concentrations 

testées. De plus, le temps nécessaire à la dégradation a été réduit avec l’augmentation de la 

concentration de IO4‾. 
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Figure IV. 13 Effet de la concentration initiale de IO4‾ sur le processus photocatalytique 

([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; V=  400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 

± 2°C). 

Les principales caractéristiques de la cinétique de dégradation par le système 

UV/TiO2/IO4‾
 
obéissant à une loi cinétique de pseudo-premier ordre sont présentées dans le 

Tableau IV.6. 
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Tableau IV. 6 Caractéristiques de la cinétique de dégradation de l’OG par UV/TiO2/IO4‾. 

[OG] 

(mg/L) 

[IO4‾] 

(mg/L) 

Taux de 

dégradation 

(%) 

Constante de 

vitesses 

apparente 

kapp (min‾
1
) 

Temps de 

demi-vie t1/2 

(min) 

 

Coefficient 

de 

corrélation 

R² 

50 

0 64,65 0,011 63,01 0,966 

50 100 0,122 2,79 0,977 

100 100 0,243 2,10 0,959 

200 100 0,250 2,07 0,978 

500 100 0,259 2,04 0,954 

1000 100 0,282 1,95 1 

2000 100 0,239 2,12 0,979 

La constante de vitesse apparente a augmenté en fonction de l’augmentation de la 

concentration du periodate, passant de 0,011 à 0,282 min‾
1
 par ajout de 0 à 1000 mg/L de 

periodate respectivement. Le temps de demi-vie a été réduit à 1,95 min. Néanmoins, quand la 

concentration dépasse le seuil de 1000 mg/L, une légère baisse de la constante de vitesse a été 

observée (0,239 min‾
1
) et une augmentation du temps de demi-vie (2,12 min), d’où la 

présence d’une concentration optimale en acide periodique. 

L’amélioration du processus par ajout des ions periodates au processus UV/TiO2 peut 

être attribuée au piégeage des électrons selon la réaction suivante [38, 39] : 

IO4‾ + e‾(BC) + 2H
+
 → IO3

•
 + H2O (IV. 25) 

Mais aussi par la génération d’autres entités réactives par photolyse des ions 

periodates comme les radicaux HO
•
, IO

•
3 et IO

•
4 (Réactions IV.19-IV.21) [34].  

La diminution de l’efficacité quand la concentration du periodate augmente est 

probablement due au piégeage cette fois-ci des radicaux hydroxyles par les ions periodates en 

excès [40] selon la réaction suivante :  

IO4‾ + HO
•
 → IO4

•
 + OH‾ k= 4,8x10

8
 M‾

1
s‾

1
 (IV. 26)  

D’après la littérature [34, 41, 42], l’apport des ions periodates au système UV/TiO2 

améliore la vitesse de dégradation. Les auteurs attribuent les performances du système 

UV/TiO2/IO4‾ à la capacité des ions periodates à piéger les électrons et aussi à la génération 

d’espèces réactives sous UV. 

Pour mieux comprendre l’influence de l’un des procédés sur l’autre,  une comparaison 

entre le procédé UV/IO4‾ et le procédé UV/TiO2/IO4‾a été faite, et les résultats obtenus 

montrent que le procédé UV/TiO2/IO4‾ est de loin le plus efficace (Figure IV.14). Le calcul 
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de synergie par la relation ci-dessous a donné des valeurs positives (S > 0)  (Tableau IV.7) 

indiquant un effet synergétique entre UV/IO4‾ et UV/TiO2. 

S = 
𝑘
𝑈𝑉 /𝑇𝑖𝑂 2/𝐼𝑂4

‾ _ 𝑘𝑈𝑉 /𝑇𝑖𝑂 2 +𝑘
𝑈𝑉 /𝐼𝑂4

‾  

𝑘𝑈𝑉 /𝑇𝑖𝑂 2/𝐼𝑂4
− 

  (IV. 27) 

Tableau IV. 7 Valeurs de l’indice de synergie. 

Procédé [IO4‾] (mg/L) Kapp (min‾
1
) 

Indice de 

synergie (S) 

UV/TiO2 0 0,011 - 

UV/IO4‾ 

50 

100 

200 

500 

1000 

2000 

0,029 

0,040 

0,062 

0,085 

0,105 

0,114 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

UV/TiO2/IO4‾ 

50 

100 

200 

500 

1000 

2000 

0,122 

0,243 

0,250 

0,259 

0,282 

0,239 

+0,672 

+0,790 

+0,708 

+0,629 

+0,588 

+0,476 

Ce résultat suggère la présence d’interactions positives entre les processus individuels 

c’est-à-dire entre UV/IO4‾ et UV/TiO2.  
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Figure IV. 14 Comparaison entre UV/TiO2/IO4‾ et UV/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; V = 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 
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III.3 Comparaison entre les procédés UV/TiO2/S2O8
2
‾ et UV/TiO2/IO4‾ 

D’après les résultats résumés dans les Tableaux IV.4 et IV.6, une grande différence 

d’efficacité entre les procédés UV/TiO2/S2O8
2
‾ et UV/TiO2/IO4‾ peut être observée. En 

comparant par exemple les constantes de vitesse apparentes il apparait nettement que le 

procédé UV/TiO2/IO4‾ est de loin plus performant que le procédé UV/TiO2/S2O8
2
‾ (Figure 

IV.15). Pareil résultat a été rapporté par Yu et al. [29]. Aussi, Zhiyang et al. [41] ont trouvé 

que la photodécoloration du Methyle Orange en présence de TiO2 et oxydants suivait  le 

classement suivant : UV/TiO2/IO4‾ > UV/TiO2/H2O2. D’après Irmak et al. [42] l’ion 

periodate s’est avéré être un oxydant beaucoup plus performant que les autres oxydants pour 

la dégradation du 4-chloro-2-méthylphenol. Quant à Syoufian et Nakashima [34], en 

étudiant la dégradation du Bleu de Méthylène, ont trouvé que l’effet des oxydants utilisés 

dans le système TiO2 était dans l’ordre suivant: S2O8
2
‾ > IO4‾ > BrO3‾ > H2O2 > ClO3‾. 
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Figure IV. 15 Comparaison entre les procédés UV/TiO2/S2O8
2
‾ et UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0= 50 

mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; V = 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T= 20±2°C). 

IV. UTILISATION DU TiO2 SUPPORTÉ POUR LA DÉGRADATION DE L’OG 

Pour une éventuelle application à l’échelle industrielle, la récupération et la 

réutilisation des nanoparticules s’avèrent très difficiles [43]. Dans ce contexte, 

l’immobilisation du TiO2 sur différents supports inertes est une approche de plus en plus 

adoptée par les chercheurs [44]. 
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IV.1 Activité photocatalytique du TiO2 supporté 

L’activité photocatalytique du TiO2 immobilisé sur une plaque en verre a été suivie à 

pH libre en utilisant toujours la même concentration en OG à savoir 50 mg/L. La technique de 

fixation du TiO2 sur le support a été abordée au Chapitre II. La Figure IV.16 illustre le 

résultat de la dégradation utilisant le TiO2 supporté et le TiO2 en suspension.  

La comparaison faite entre les deux systèmes indique que l’efficacité de dégradation a 

été légèrement réduite dans le cas du TiO2 immobilisé. Le taux de dégradation obtenu avec du 

TiO2 en suspension est de 64,65% alors que celui obtenu avec du TiO2 immobilisé est de 

62,38% (Figure IV.16a). La constante de vitesse apparente (kapp) est passée de 0,011min‾
1
 en 

mode suspension à 0,009 min‾
1
 en mode immobilisé (Figure IV.16b). 
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Figure IV. 16 Comparaison entre le TiO2 en suspension et le TiO2 immobilisé pour la 

dégradation de l’OG ([OG]0= 50 mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 

20 ± 2°C ; (a) : Variation de la concentration en fonction du temps ; (b) : Variation de 

kapp en fonction de la forme du TiO2 utilisé). 

La baisse d’efficacité dans le cas du TiO2 immobilisé par rapport au TiO2 en 

suspension est le résultat d’une diminution de la surface active du catalyseur et une limitation 

du transfert de masse [44, 45]. 

Afin d’évaluer la reproductibilité du TiO2 immobilisé, l’évolution de la dégradation de 

l’OG a été suivie en réutilisant 3 fois la même plaque, sans aucun traitement préalable si ce 

n’est un lavage à l’eau distillée avant son introduction dans le réacteur. Les résultats illustrés 
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sur la Figure IV.17 montrent une baisse d’activité dés le deuxième cycle où un taux de 

dégradation de 48,90% a été obtenu. La réutilisation de la plaque une troisième fois a donné 

un rendement d’élimination faible (44,44%) comparativement au premier cycle où il était de 

62,38%. Cette baisse d’activité observée après 3cycles peut être attribuée au détachement de 

certaines particules du TiO2 de la plaque pendant l’utilisation ou pendant le rinçage, mais 

probablement aussi par la formation de sous-produits de dégradation qui vont s’accumuler sur 

les sites actifs du catalyseur [44, 46].  
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Figure IV. 17 Réutilisation du TiO2 immobilisé pour la dégradation de l’OG ([OG]0= 50 

mg/L ; V= 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; T = 20 ± 2°C). 

IV.2 Dégradation par UV/TiO2 supporté en présence de persulfate  

Comme pour le mode en suspension, l’effet de l’ajout du persulfate au système 

utilisant le TiO2 immobilisé a été étudié. La Figure IV.18 montre que l’addition du persulfate 

à différentes concentrations (100, 1000 et 2000 mg/L) a amélioré le processus 

photocatalytique. Cette augmentation d’efficacité dépend de la concentration initiale du 

persulfate puisque le taux de dégradation passe de 80,82% à 100% lorsque la concentration en 

oxydant passe de 100 à 2000 mg/L. Les constantes de vitesses apparentes calculées ont donné 

les valeurs suivantes : 0,01 min‾
1
 ; 0,079 min‾

1
 et 0,091 min‾

1 
pour respectivement 100, 1000 

et 2000 mg/L en persulfate.
 
Ce résultat est prévisible du moment que le persulfate va agir en 

tant qu’accepteur d’électrons limitant ainsi la recombinaison des paires (e‾−h
+
) (Réaction 

IV.23) et aussi par l’action des espèces radicalaires HO
•
 et SO4

•
‾générés par photolyse des 
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ions persulfates par les irradiations UV (Réactions IV.14 et IV.15). Cho et al. [47] ont trouvé 

que les oxydants tels que H2O2 et S2O8
2
‾ augmentaient la vitesse de dégradation du 

trichloroéthylène par suppression du phénomène de recombinaison des paires (e‾−h
+
).  
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Figure IV. 18 Effet de la concentration initiale de S2O8
2
‾ sur le processus photocatalytique 

utilisant le TiO2 immobilisé ([OG]0 = 50 mg/L ; V = 400 ml ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH 

libre ; T= 20 ± 2°C). 

En comparant les deux modes utilisés pour les concentrations en persulfate testées 

(100, 1000 et 2000 mg/L), il a été constaté que pour la faible concentration (100 mg/L), le 

mode en suspension est plus efficace que le mode immobilisé. Cependant, pour les doses 

1000 et 2000 mg/L, le taux de dégradation par le procédé UV/TiO2/S2O8
2
‾ en mode 

immobilisé a montré une efficacité plus importante que celle observée en mode suspension. 

Même si le taux de dégradation était identique après 100 min de traitement (100%), la 

constante de vitesse apparente a quant à elle augmenté (Figure IV.19), indiquant une 

influence positive du persulfate sur le procédé utilisant le TiO2 immobilisé. Un résultat 

similaire a été trouvé par Murgolo et al. [48], où la vitesse d'élimination de quelques 

polluants organiques utilisant un catalyseur composé d'un film de TiO2 nanostructuré déposé 

sur une maille en acier inoxydable était environ 1,2−1,4 fois plus rapide que celle observée en 

utilisant TiO2 Degussa P25. 
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Figure IV. 19 Comparaison entre le mode en suspension et le mode immobilisé dans le 

procédé UV/TiO2/S2O8
2
‾. 

CONCLUSION  

Les résultats obtenus dans cette étude montrent que : 

La dégradation de l’OG (50 mg/L) à 254 nm en présence de TiO2 a été peu efficace 

(64,65%), probablement due à la recombinaison des paires électrons-trous, et/ou la formation 

des produits intermédiaires. Le procédé UV/TiO2 dépend aussi bien de la masse du 

photocatalyseur que la concentration du substrat. En effet, la vitesse de dégradation augmente 

avec l’augmentation de la masse du TiO2 jusqu’à une certaine limite puis se stabilise. Avec 

l’augmentation de la concentration du substrat, la vitesse de dégradation diminue. 

Les procédés UV/S2O8
2
‾ et UV/IO4‾ sont très performants pour la dégradation de 

l’OG grâce à la génération des espèces réactives issues de la photolyse de S2O8
2
‾ et IO4‾ 

respectivement; le taux de dégradation croît avec l’augmentation de la concentration de 

l’oxydant utilisé jusqu’à une dégradation totale pour les concentrations élevées en oxydant. 

Le procédé UV/IO4‾ est nettement supérieur au procédé UV/S2O8
2
‾. 

 L’addition des ions S2O8
2
‾ et IO4‾ au système UV/TiO2 a augmenté l’efficacité de 

dégradation photocatalytique de l’OG ; pour le procédé UV/TiO2/S2O8
2
‾ un effet antagoniste a 

été trouvé, indiquant la présence de deux chemins réactionnels différents avec prédominance 

du système homogène c’est-à-dire UV/S2O8
2
‾, alors que dans le procédé UV/TiO2/IO4‾, 

l’association des deux procédés UV/TiO2 et UV/IO4‾ a donné des interactions positives. La 
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classification des procédés suit l’ordre suivant : UV/TiO2/IO4‾>UV/IO4‾>UV/S2O8
2
‾> 

UV/TiO2/S2O8
2
‾> UV/TiO2>UV. 

Des expériences portant sur l’élimination de l’OG par le procédé UV/TiO2 utilisant du 

TiO2 immobilisé sur un support inerte ont été testées. Les résultats préliminaires ont montré 

un taux de dégradation relativement moindre (62,38%) par rapport à l’utilisation du TiO2 en 

suspension (64,65%), résultant d’une diminution de la surface active du photocatalyseur. Une 

baisse de rendement a été obtenue avec l’utilisation du même support 3 fois de suite. La 

dégradation photocatalytique de l’OG utilisant le TiO2 immobilisé a été nettement améliorée 

par ajout du persulfate à différentes concentrations. Avec l’ajout de 1000 mg/L et 2000 mg/L 

en persulfate, le mode immobilisé s’est montré plus performant que le mode en suspension 

pour l’élimination de l’OG. 
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INTRODUCTION 

Dans ce Chapitre V, seront discutés les résultats concernant l’influence des 

paramètres opératoires sur la dégradation de l’OG par le procédé UV/TiO2/periodate. Le 

choix du procédé en question est basé sur les résultats de l’étude précédente (Chapitre IV) où 

une dégradation totale associée à une cinétique rapide a été obtenue. La concentration initiale 

du substrat, le pH initial de la solution, le type de catalyseur, la présence des sels et des 

espèces inhibitrices ainsi que la nature de la matrice d'eau ont été ainsi évalués. 

I. EFFETS DES PARAMÈTRES OPÉRATOIRES 

I.1 Effet de la concentration initiale de l’OG 

L’effet de la concentration initiale de l’OG sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ a été étudié 

pour des concentrations allant de 5 à 200 mg/L, à pH libre et en fixant la concentration du 

periodate à 1000 mg/L et celle du TiO2 à 0,4 g/L.  
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Figure V. 1 Effet de la concentration initiale de l’OG sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([TiO2] = 

0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V= 400 ml ; T = 20 ± 2°C ; 

(a) : [OG]0 < 50 mg/L ; (b) : [OG]0 >50 mg/L ;). 

Pour une meilleure interprétation, l’intervalle des concentrations a été divisé en deux : 

des concentrations supérieures à 50 mg/L et des concentrations inférieures à 50 mg/L. 

Il est observable d’après la Figure V.1 a, que pour les concentrations inférieures à 50 

mg/L, le taux de dégradation augmente avec l’augmentation de la concentration de l’OG. Il 

est à noter aussi que la cinétique de dégradation présente une allure assez rapide durant les 5 
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premières minutes puis se stabilise pour le reste du temps. L’explication qui peut être donnée 

est que dans un premier temps, la grande disponibilité des différents radicaux présents en 

solution a accentué la dégradation de l’OG. Le ralentissement de la cinétique de dégradation 

après les 5 premières minutes, peut être la conséquence d’une éventuelle recombinaison des 

espèces oxydantes en l’absence de soluté.   

Pour les concentrations supérieures à 50 mg/L (Figure V.2b), le taux de dégradation 

est inversement proportionnel à la concentration initiale de l’OG. Ceci est la conséquence du 

phénomène d’écran qui empêche les irradiations d’atteindre aussi bien la surface du TiO2 que 

les ions periodates. Aussi, la quantité d’espèces réactives reste constante alors que celle de 

l’OG et ses intermédiaires augmente, de ce fait le rapport [OG]/[espèces réactives] devient 

insuffisant et l’efficacité du processus diminue [1].  

La Figure V.2 qui représente l’influence de la concentration initiale de l’OG sur la 

constante de vitesse apparente montre que kapp augmente avec l’augmentation de la 

concentration initiale de l’OG jusqu’à une certaine valeur (20 mg/L) puis diminue pour les 

autres concentrations. L’augmentation de la constante de vitesse apparente peut être justifiée 

par l’augmentation de probabilité de contact entre les molécules du colorant et les différents 

radicaux générés (HO
•
, IO

•
3 et IO

•
4), évitant ainsi une éventuelle recombinaison des radicaux 

en l’absence de soluté. L’augmentation de la turbidité inhibera la production des radicaux ce 

qui signifie des valeurs de kapp inférieurs.  
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Figure V. 2 Effet de la concentration initiale de l’OG sur la constante de vitesse apparente. 
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I.2 Effet du pH 

Le pH influe à la fois sur l’état de surface du TiO2, la formation des radicaux 

hydroxyles,  l’ionisation des molécules organiques, et l’agglomération des particules [2].  

L’effet du pH a été étudié pour les valeurs suivantes : 2,6−3,1–4–6,5 (pH libre) –8,7 et 12, 

tout en maintenant la concentration de l’OG à 50 mg/L, la concentration de l’acide periodique 

à 1000 mg/L et celle du TiO2 à 0,4 g/L. Les résultats obtenus (Figure V.3) montrent que le 

processus d’élimination de l’OG a été affecté par la variation du pH. Après 30 min de 

traitement, le taux de dégradation a été obtenu comme  suit : 94,56% ; 91,42% ; 91,25% ; 

100% ; 93,85% et 83,40% (Figure V.3a), et les constantes de vitesse apparentes ont donné les 

valeurs suivantes : 0,239 ; 0,208 ; 0,220 ; 0,282 ; 0,218 et 0,08 min‾
1
 (Figure V.3b) pour des 

valeurs de pH de 2,6 ; 3,1 ; 4 ; pH libre ; 8,7 et 12 respectivement.  

Le point de charge zéro (PZC) du TiO2 utilisé dans cette étude est 5,4, la surface est 

donc chargée positivement à pH< PZC, alors qu’elle est négativement chargée à pH> 

PZC selon les réactions suivantes [3]: 

pH < pzc : Ti–OH + H
+
 ⇔ TiOH2

+ 
(surface positive) (V. 1) 

pH > pzc : Ti–OH + OH‾ ⇔ TiO
−
 + H2O (surface négative) (V. 2) 

L’OG est un colorant anionique possédant un groupement sulfonique, il est donc 

négativement chargé en solution aqueuse [4]. Selon une étude faite par Sleiman et al. [5] et 

rapporté par Akpan et al. [6], l’adsorption du Metanil Yellow qui est un colorant anionique 

est favorisée à faible pH. De ce fait, aux pH très acides (2,6 ; 3,1 et 4), une quantité 

importante de l’OG va être adsorbée à la surface du catalyseur en raison de l’attraction 

électrostatique avec le TiO2 chargé positivement (PZC = 5,6). Cette forte adsorption du 

colorant va entrainer une saturation des sites actifs, empêchant les photons d’atteindre la 

surface du catalyseur et diminuant de ce fait la quantité de radicaux hydroxyles nécessaires au 

processus de dégradation, c’est ce explique le faible taux d’élimination du substrat pour les 

valeurs de pH : 2,6 ; 3,1 et 4 par rapport à celui obtenu à pH libre.  

En présence de periodate, la solution peut aussi être affectée par l’état d’ionisation des 

ions IO4‾ à différents pHs. En effet, d’après le diagramme de spéciation, les ions IO4‾ sont 

prédominants à pH< 8 (Annexe 4) [7], ce qui signifie que la production des espèces 

radicalaires via la photolyse de l’acide periodique serait plus favorable à des valeurs de pH 

inférieures à 8, d’où l’augmentation de l’efficacité de dégradation à pH 6,5 (pH libre). De 

même, la diminution du taux de dégradation observé à pH 8,7 et plus particulièrement à pH 
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12 peut être expliquée par la faible quantité d’espèces réactives générées via la photolyse des 

ions IO4‾. 
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Figure V. 3 Effet du pH sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; 

[IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; V = 400 ml ; T =20 ± 2°C ; (a) :variation de la 

concentration en fonction du temps ;(b) : variation de kapp en fonction du pH ). 

Gözmen et al. [8] ont rapporté que la dégradation du colorant Basic Yellow 28 

(BY28) par le procédé UV/TiO2/IO4‾ n’a pas été affectée par la variation de la gamme du pH 

de 3,2 à 8, alors que celle du colorant Basic Red 46 (BR46) a diminué au-dessus de pH 5, un 

pH optimum égal à 3,2 a été trouvé pour les deux colorants d’après les valeurs de kapp 

obtenues.  

I.3 Effet du type du catalyseur 

La nature du semi−conducteur joue également un rôle dans le processus 

photocatalytique. Les différences dans l'activité photocatalytique du semi−conducteur 

dépendent des différences de la surface, des impuretés, des disparités du réseau ou de la 

densité des groupes hydroxyles formés à la surface du catalyseur [9].  

Dans cette étude plusieurs types de catalyseurs ont été testés à savoir : TiO2 Degussa 

P25 (TiO2 P25), TiO2 Aldrich, sable, SiO2, TiO2 Hombikat UV100, TiO2 PC500, et ZnO. 

D’après la Figure V.4, la cinétique de dégradation de l’OG a été affectée par la nature du 

semi−conducteur introduit.  
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Figure V. 4 Effet du type de catalyseur sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; 

[catalyseur] = 0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; 

T =20 ± 2°C). 

Après 30 min de traitement, on remarque que mis à part le TiO2 P25, le taux de 

dégradation est presque identique pour les autres catalyseurs : TiO2 Aldrich (97,04%), sable 

(98,82%), SiO2 (98,75%), TiO2 Hombikat UV100 (97,58%), TiO2 PC500 (98%), et ZnO 

(98,2). En comparant les constantes de vitesse apparentes, la réactivité des différents 

catalyseurs suit l’ordre suivant : TiO2 P25 (0,282 min‾
1
)>TiO2 Aldrich (0,243 min‾

1
)>TiO2 

PC500 (0,150 min‾
1
)>SiO2 (0,120 min‾

1
)>TiO2 Hombkat UV100 (0,112 min‾

1
) >Sable (0,108 

min‾
1
)> ZnO (0,106 min‾

1
).  

Les raisons pour lesquelles le TiO2 Degussa P25 montre une activité si importante par 

rapport aux autres semi-conducteurs pourraient être liées à sa composition mixte (80% 

anatase et 20% rutile). Il a été proposé qu’il existerait une synergie entre les phases anatase et 

rutile, avec un transfert électronique de la bande de conduction de l’anatase vers celle du 

rutile qui permettrait une meilleure séparation des charges [10]. Aussi, le TiO2 P25 est 

constitué de petites nano−cristallites de rutile, dispersées dans la matrice anatase. La petite 

bande interdite de la phase rutile "capture" les photons, générant des paires (e‾−h+) ; le 

transfert d'électron de la bande de conduction de la phase rutile aux pièges d’électrons dans la 

phase anatase limite la recombinaison des charges [11].  
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Tel que cité par Kritikos et al. [12], les différentes méthodes de préparation des 

catalyseurs pourraient affecter des propriétés telles que la densité du site actif, la taille des 

particules des agrégats, et d’autres paramètres nonostructuraux et par conséquent modifier la 

réactivité.   

I.4 Effet de l’intensité et/ou de la longueur d’onde de la lumière 

L’effet de l’intensité lumineuse (I0) sur la dégradation de l’OG a été examiné en 

utilisant une lampe UV émettant à 254 nm avec une intensité lumineuse de 5400 µW/cm² 

(Lampe 2).  

Théoriquement, l’utilisation d’une intensité lumineuse plus grande suggère un apport 

plus important du nombre de photons incidents et donc une génération importante de paires 

(e
−−h

+
) [13], et en même temps cela suggère une accélération du clivage homolytique de 

l’acide periodique IO4‾  [14] générant ainsi une grande quantité d’espèces radicalaires dans le 

milieu réactionnel, ce qui éventuellement entrainerait des effets notables sur la dégradation de 

l’OG. Cependant, les résultats obtenus (Figure V.5a) montrent l’effet inverse, c’est-à-dire 

diminution du taux de dégradation (97,92%) après 30 min de traitement avec l’utilisation 

d’une intensité lumineuse plus grande. Ceci est probablement dû au fait que les espèces 

réactives générées en quantité importante au voisinage de la lampe, sont plus susceptibles de 

se recombiner plutôt que de réagir avec les molécules du substrat loin de la source lumineuse. 

Il a été rapporté qu’une concentration élevée de paires (e
−−h

+
) favoriserait la recombinaison 

de ces derniers par rapport à la réaction requise (espèces oxydantes−substrat) [15].  
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Figure V. 5 Effet de l’intensité lumineuse sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; 

[TiO2] = 0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 

2°C ; (a) : variation de la concentration en fonction du temps ; (b) : variation de kapp en 

fonction de l’intensité lumineuse). 

L’effet de la longueur d’onde d’irradiation sur la dégradation de l’OG a été étudié par 

l’utilisation d’une lampe UV émettant à 365 nm (Lampe 3) (Figure V.6).  
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Figure V. 6 Effet de la longueur d’onde d’irradiation sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 

50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C ; 

(a) : variation de la concentration en fonction du temps ; (b) : variation de kapp en fonction 

de la longueur d’onde). 

On note d’après le résultat obtenu (Figure V.6a), que 89,39 % de dégradation ont été 

atteints après 30 min d’irradiation sous UV365nm, alors que le taux de dégradation a atteint 
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100%  et 97,92% avec l’utilisation de la lampe 1 et 2 respectivement, émettant les deux à 254 

nm. Ceci est probablement dû au faible rendement de décomposition de l’acide periodique à 

365 nm par rapport à 254 nm, et donc moins d’espèces réactives générées. Wu et Wu [16]ont 

indiqué que la vitesse de dégradation de Reactive Red 198 par le procédé UV/IO4
−
 était plus 

élevée sous UV254nm que sous UV365nm. 

II. EFFET DES INHIBITEURS 

La contribution des différentes espèces réactives (HO
•
, O2

•
‾ et h

+
) dans le processus de 

dégradation de l’OG par le procédé UV/TiO2/IO4‾, a été évaluée utilisant différents piégeurs 

(méthanol pour h
+
 et HO

•
 ; éthanol, isopropanol et tert-butanol pour HO

•
 et oxyde de chrome 

pour O2
•
‾).  

II.1 Effet des alcools 

Les alcools (méthanol, éthanol, tert−butanol et isopropanol) possèdent des constantes 

de vitesse élevées avec les radicaux HO
•
, ce qui leur permet d’être utilisés comme inhibiteurs 

de ces derniers afin d’évaluer leur contribution dans le processus UV/TiO2/IO4‾. Il est admis 

que ces alcools ont un faible pouvoir d’adsorption sur la surface du TiO2 [17]. Le méthanol a 

la particularité de piéger aussi bien les trous (h
+
) photogénérés à la surface du catalyseur, que 

les radicaux hydroxyles HO
•
 libres ou adsorbés [18]. D’une manière générale, le processus de 

réaction des alcools avec les radicaux hydroxyles se déroule comme décrit dans la réaction 

suivante [19]: 

R−CH2−OH + HO
•
 → R−•

CH−OH + H2O (V. 3) 

Le tableau suivant présente les constantes de vitesses entre les radicaux HO
•
 et certains 

alcools [20]. 

Tableau V. 1 Constantes cinétiques de réaction entre les radicaux HO
•
 et quelques alcools. 

Alcools k (M‾
1
 s‾

1
) 

Tert−butanol 6x10
8
 

Méthanol 9,7x10
8
 

Éthanol 1,9x10
9
 

Isopropanol 1,9x10
9
 

L’effet des différents alcools (méthanol, éthanol, tert-butanol et isopropanol) sur la 

dégradation de l’OG par le procédé UV/TiO2/IO4‾a été étudié pour des concentrations allant 

de 0,05% (V/V) à 5% (V/V) (Figures V.7 a,b,c et d).  
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Le résultat obtenu en présence de méthanol  (Figure V.7a) montre qu’après 10 min de 

traitement, le pourcentage de dégradation a diminué pour toutes les concentrations testées. 

Ceci suggère que les trous h
+
 et les radicaux hydroxyles HO

•
 sont impliqués dans la 

dégradation de l’OG. L’élimination de l’OG a également été inhibée par l’ajout du tert-

butanol, éthanol et iso-propanol après 10 min de traitement (Figures V.7b, V.7c et V.7d), 

confirmant l’implication des radicaux hydroxyles dans le processus de dégradation.   

Il est toute fois observable que malgré l’effet d’inhibition, une élimination totale de 

l’OG a été obtenue pratiquent après 30 min de traitement. Ceci s’explique par la contribution 

des autres espèces réactives produites dans le système UV/TiO2/IO4‾ telles que IO4
•
, IO3

•
, O

•
‾, 

O2
•
‾, O (

3
P) et O3, qui une fois les radicaux HO

•
 et les trous h

+
 piégés, prennent le relai pour 

interagir avec la molécule cible. 
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Figure V. 7 Dégradation de l’OG par UV/TiO2/IO4‾ en présence de (a) méthanol ; (b) 

éthanol ; (c) tert-butanol ; et (d) isopropanol ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; 

[IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 
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D’après la Figure V.8, la réduction significative de la constante apparente de vitesse 

en présence des alcools soutient l'hypothèse selon laquelle HO
•
 est l'un des principaux 

oxydants responsables de la dégradation.  
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Figure V. 8 Effet des alcools sur la vitesse de dégradation de l’OG par le procédé 

UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 =254 

nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

II.2 Effet du chrome 

Avec l’utilisation du chrome hexavalent (Cr
VI

) comme piégeur d’électrons, le rôle des 

espèces réactives générées à la bande de conduction (O2
•
‾, H2O2) (Réactions V.4-V.7) peut 

être négligé puisque le Cr
VI

 est facilement réduit en Cr
III

 par les électrons photogénérés [17] 

(Réaction V.8). 

O2 + e‾ →O2
•
‾  (V. 4) 

O2
•
‾ + e‾ → H2O2 (V. 5) 

O2
•
‾ + H2O2 → HO

•
 +HO‾ + O2 (V. 6)  

H2O2  
𝑕𝜈
  2 HO

• 
(V. 7) 

Cr
VI 

+ 3 e‾→ Cr
III 

(V. 8) 

La Figure V.9 montre l’effet de l’ajout de l’oxyde de chrome CrO3 à différentes 

concentrations sur le procédé UV/TiO2/IO4‾. 
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Figure V. 9 Effet de CrO3 sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

La présence du Cr
VI

 a réduit l’efficacité du processus de dégradation ce qui démontre 

la participation des espèces O2
•
‾ dans l’élimination de l’OG. Mais compte tenu du fait que 

O2
•
‾ est moins réactif et pas aussi important en photocatalyse [17], une autre explication peut 

être avancée est celle du phénomène de compétition entre le Cr
VI

 et les ions periodates (IO4‾) 

pour les électrons photogénérées à la surface du TiO2, qui a pour conséquence la réduction de 

la quantité de radicaux IO3
•
 formés d’après la Réaction V.9. Ce résultat suppose que les 

radicaux IO3
•
 pourraient jouer un rôle crucial dans le processus de dégradation de l’OG.  

IO4‾ + e‾(BC) + 2H
+
 → IO3

•
 + H2O (V. 9) 

III. EFFET DES SELS 

Plusieurs études [21-24] rapportent que les sels (ions inorganiques) peuvent jouer un 

rôle d’inhibition dans le processus photocatalytique causé soit par compétition pour les 

radicaux hydroxyles (piégeage), soit par blocage des sites actifs par adsorption sur le TiO2. 

D’autres auteurs [25] estiment qu’au contraire, la présence des ions inorganiques peut 

améliorer la dégradation de certaines molécules. Selon les mêmes auteurs, le radical 

hydroxyle réagit avec différents composés dans l’eau, et cela peut générer d’autres radicaux. 

Dans ce cas, le polluant cible peut non seulement être détruit par les radicaux HO
•
, mais 

également par ces nouvelles espèces réactives.  
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Dans la présente étude, l’impact des sels sur l’efficacité du procédé UV/TiO2/IO4‾ a 

été évalué en présence de différents sels qui sont naturellement présents dans les eaux 

naturelles ou utilisés dans les bains de teinture comme les ions chlorures (NaCl), bromures 

(KBr), sulfates (Na2SO4), bicarbonates (HCO3) et carbonates (Na2CO3). 

III.1 Effet de NaCl 

La dégradation de l’OG à 50 mg/L a été suivie en fonction du temps d’irradiation pour 

une vaste gamme de concentrations de NaCl (de l’eau douce à l’eau salée). Les résultats sont 

représentés sur la figure suivante : 
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Figure V. 10 Effet du NaCl sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

L’ajout de NaCl au procédé UV/TiO2/IO4‾ a produit deux effets opposés en fonction 

de la concentration du sel ajouté. Entre 30 et 1000 mg/L un effet d’inhibition a été observé, 

bien que ce dernier diminue quand la concentration de NaCl augmente. Pour des 

concentrations supérieures à 1000 mg/L, le processus a été amélioré avec tout de même un 

déclin de l’effet positif à partir de 10000 mg/L. 

Les ions chlorures agissent comme piégeurs des radicaux hydroxyles HO
•
 et des trous 

h
+
  d’après les réactions ci-dessous [20, 26, 27] : 

HO
•
 + Cl‾ ↔ ClOH

•
‾ k= 4,3x10

9 
M‾

1
s‾

1 
(V. 10) 

ClOH
•
‾ + H

+ 
↔ Cl

•
 + H2O k= 2,1x10

10 
M‾

1
s‾

1
 (V. 11) 
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ClOH
•
‾ + Cl‾ ↔ Cl2

•
‾ + OH‾ k= 1,0x10

4 
M‾

1
s‾

1
 (V. 12) 

Cl
•
 + Cl‾ ↔ Cl2

•
‾ k= 8,0x10

9 
M‾

1
s‾

1 
(V. 13) 

Cl‾ + h
+ 

→ Cl
• 

(V. 14)  

Cl
• 
+ Cl

• 
→ Cl2 (V. 15)  

Ce piégeage explique l’effet d’inhibition observé quand NaCl est ajouté à des 

concentrations variant entre 30 et 1000 mg/L. D’autre part, quand la concentration de NaCl 

augmente jusqu’à 10000 mg/L, plus de radicaux sont formés comme Cl
•
, Cl2

•
‾ et ClOH

•
‾ selon 

les Réactions V.10-V.12, et ces derniers peuvent être responsables de la dégradation du 

colorant [28]. Ceci peut aussi expliquer la diminution de l’effet d’inhibition observé avec 

l’augmentation de la concentration de 30 à 1000 mg/L. En effet, comme le radical formé Cl
•
 

possède un potentiel d’oxydation élevé égal à +2,4 V/ENH, il est capable d’oxyder 

efficacement les composés organiques. Ainsi, toute accumulation des ions Cl‾ pourrait 

significativement améliorer la dégradation du polluant cible par des réactions initiées par le 

radical Cl
•
. Cependant, les radicaux Cl

•
 formés produiraient plus de radicaux Cl2

•
‾ (Réaction 

V.13), une espèce moins réactive [29], c’est ce qui expliquerait le déclin de l’effet positif 

observé avec l’excès en NaCl à partir de 10000 mg/L. Aussi, Les ions chlorures à forte 

concentration peuvent augmenter l’effet d’écran, réduisant de ce fait la réception des photons 

à l’intérieure de la solution. La formation d’une couche de sel inorganique à la surface du 

TiO2 et éventuellement le blocage des sites actifs [23, 26, 30] est une hypothèse à prendre en 

considération.  

Selon Ribeiro et al. [31], NaCl peut produire des effets ambigus sur l’activité 

photocatalytique du TiO2 en fonction de la concentration en sel. Rioja et al. [30] ont rapporté 

que sous certaines conditions, la dégradation photocatalytique peut être réalisée dans des 

matrices hautement salines.  

III.2 Effet du KBr 

L’effet du KBr a été étudié pour des concentrations allant de 3 mg/L à 1000 mg/L 

(Figure V.11). L’ajout des ions bromures entre 3 et 30 mg/L a inhibé le processus, alors que 

pour les concentrations supérieures à 30 mg/L, une amélioration a été observée. 
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Figure V. 11 Effet du KBr sur le procédé UV/TiO2/IO4‾  ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

 Il est bien connu que les ions bromures réagissent avec les radicaux hydroxyles avec 

des constantes de vitesse élevées pour produire le radical Br2
•
‾ (Réactions V.16 et V.17) [20, 

32]. 

Br‾ + HO
•
 → Br

•
 + OH‾ k = 1,1x10

10
 M‾

1
s‾

1 
(V. 16) 

Br‾ + Br
•
 → Br2

•
‾ k= 9,0x10

9
 M‾

1
s‾

1 
(V. 17) 

Le piégeage des radicaux hydroxyles par les ions bromures (Réaction V.16) peut 

expliquer l’effet d’inhibition observé lors de l’ajout du KBr pour les concentrations 3, 5, 10 et 

30 mg/L. D’autre part, quand la concentration des ions bromures augmente jusqu’à 1000 

mg/L, la quantité de radicaux Br2
•
‾ augmente (Réaction V.17), de cette manière ils seront 

plus disponible que les radicaux hydroxyles pour réagir avec la molécule cible et induire ainsi 

sa dégradation.  

En conséquence, les ions bromures pourraient transformer HO
•
 en espèces moins 

réactives qui pourraient cependant être impliquées dans la décomposition du substrat [33]. 

III.3 Effet de Na2SO4 

L’influence de Na2SO4 sur le système UV/TiO2/IO4‾ a été menée en variant la 

concentration du sel de 30 à 2000 mg/L (Figure V.12). 
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Figure V. 12 Effet de Na2SO4 sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

Les résultats obtenus montrent un effet d’inhibition dû au piégeage des radicaux 

hydroxyles ou des trous de la bande de valence par les ions sulfates selon les réactions 

suivantes [21, 27, 34]: 

SO4
2
‾ + HO

•
 → SO4

•
‾ + OH‾ k= 1x10

10 
M‾

1
s‾

1 
(V. 18) 

SO4
2
‾ + h

+
 → SO4

•
‾ (V. 19) 

Bien que le radical SO4
•
‾ formé à l’issu de ces réactions ait un potentiel d’oxydation 

élevé (E°= 2,5-3,1 V/ENH), il est sélectif [35], de plus l’encombrement stérique généré par sa 

grande taille, pourrait le rendre moins efficace que le radical hydroxyle dans la dégradation 

des substrats organiques [36].  

III.4 Effet de NaHCO3 et/ou Na2CO3 

L’effet des bicarbonates NaHCO3 sur le processus de dégradation de l’OG a été étudié 

pour des concentrations de 30 à 1000 mg/L. Le résultat obtenu  (Figure V.13) montre un effet 

négatif pour toute la gamme de concentrations testée. 
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Figure V. 13 Effet de NaHCO3 sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

Cette réduction de l’efficacité est attribuée à la réaction des ions bicarbonates HCO3‾ 

avec les radicaux hydroxyles pour donner les radicaux carbonates CO3
•
‾ selon la réaction 

suivante [20] : 

HCO3‾ + HO
•
 →CO3

•
‾ + H2O k = 8,5x10

6 
M‾

1
s‾

1 
(V. 20)  

Les radicaux CO3
•
‾ sont connus pour être moins réactifs que les radicaux HO

•
 [37]. 

L’effet des carbonates Na2CO3 a aussi été étudié pour des concentrations allant de 30 à 

1000 mg/L (Figure V.14). L’addition des ions carbonates à différentes concentrations a 

inhibé le processus de dégradation, et cet effet négatif a été plus accentué quand la 

concentration a atteint 1000 mg/L.  

À l’instar des ions bicarbonates, les ions carbonates réagissent aussi avec les radicaux 

hydroxyles pour générer les radicaux carbonates (Réaction V.21) [20], mais cette fois-ci avec 

une vitesse 45 fois plus élevée [28]. Cette différence de réactivité justifie la forte inhibition 

obtenue par rapport à celle obtenue avec l’ajout des ions bicarbonates. 

CO3
2
‾ + HO

•
 → CO3

•
‾ + OH‾ k = 3,8x10

8 
M‾

1
s‾

1 
(V. 21) 
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Figure V. 14 Effet de Na2CO3 sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; [TiO2] = 0,4 

g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 20 ± 2°C). 

Bien que la présence des ions inorganiques Cl‾, SO4
2
‾, Br‾, CO3

2
‾et HCO3‾ à 

différentes concentrations, ait réduit la vitesse d’élimination de l’OG, une dégradation totale a 

été obtenue après 20 min de traitement, cela justifie encore une fois l’implication des autres 

espèces réactives outre que les radicaux hydroxyles dans le processus de dégradation de l’OG 

par le procédé UV/TiO2/IO4‾. En effet, si l’élimination de l’OG était majoritairement initiée 

par les radicaux hydroxyles, l’impact des différents ions ajoutés aurait été plus important en 

raison de leur caractère de piégeurs des radicaux HO
•
. De plus, les espèces radicalaires 

générées à l’issu du phénomène de piégeage pourraient être impliquées dans le processus de 

dégradation de l’OG selon la concentration des ions utilisés. 

Le tableau suivant résume l’effet des différents sels sur la constante de vitesse 

apparente : 
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Tableau V. 2 Constantes de vitesse apparentes du procédé UV/TiO2/IO4‾ en présence des 

différents sels. 

Sels Concentration (mg/L) kapp (min‾
1
) 

NaCl 

0 

30 

100 

500 

1000 

2000 

5000 

10000 

0,282 

0,163 

0,161 

0,204 

0,261 

0,296 

0,540 

0,385 

KBr 

0 

3 

5 

10 

30 

100 

1000 

0,282 

0,162 

0,194 

0,154 

0,145 

0,321 

0,478 

Na2SO4 

0 

30 

100 

200 

500 

1000 

2000 

0,282 

0,131 

0,145 

0,140 

0,192 

0,224 

0,169 

NaHCO3 

0 

30 

70 

250 

500 

1000 

0,282 

0,155 

0,161 

0,174 

0,140 

0,166 

Na2CO3
 

0 

30 

70 

250 

500 

1000 

0,282 

0,221 

0,157 

0,181 

0,130 

0,055 

IV. EFFET DE LA MATRICE EAU 

La faisabilité du procédé UV/TiO2/IO4‾ pour la dégradation de l’OG a été évaluée en 

utilisant six types de matrices aqueuses, à savoir l’eau de robinet, l’eau minérale commerciale, 

l’eau de source commerciale, l’eau Zemzem et deux eaux de mer (mer Méditerranée et mer 

Morte). Pour l’obtention d’une concentration initiale en substrat équivalente à 50 mg/L, des 
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solutions synthétiques ont été préparées par dissolution directe de la poudre du colorant OG 

en milieu aqueux. Les principales caractéristiques des eaux utilisées sont rapportées dans le 

Chapitre II. 

Comme le montre la Figure V.15, le taux de dégradation a diminué avec toutes les 

eaux environnementales utilisées durant les 10 premières min du traitement. Comme ces eaux 

naturelles possèdent chacune une composition variable voire complexe, il est difficile de 

donner une interprétation fiable quant aux constituants qui ont inhibé le processus de 

dégradation [38]. La présences des différents ions inorganiques comme Cl‾, Br‾, SO4
2
‾, 

HCO3‾ et CO3
2
‾ à différentes concentrations associés à d’autres composés omniprésents dans 

les eaux naturelles pourrait expliquer l’effet inhibiteur observé. 

Il est cependant à noter qu’à l’exception de l’eau de la mer Morte, une élimination 

presque totale a été obtenue après 30 min de traitement. Ce résultat laisse présager de 

l’efficacité du procédé UV/TiO2/IO4‾ pour l’élimination de l’OG à grande échelle.  
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Figure V. 15 Effet de la matrice d’eau  sur le procédé UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 mg/L ; 

[TiO2] = 0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; T = 

20 ± 2°C). 

V. MINÉRALISATION DE L’OG 

 La Demande Chimique en Oxygène (DCO) est couramment utilisée pour mesurer la 

quantité de composés organiques oxydables par voie chimique en milieu aqueux, elle permet 
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entre autre d’évaluer la minéralisation du composé. Ainsi, l’évolution de la concentration 

initiale du substrat et de la DCO d’une solution de l’OG à 50 mg/L a été suivie (Figure V.16).  

Une diminution de la valeur de DCO a été constatée durant les 10 premières min du 

traitement, indiquant une évolution de la minéralisation, suivie d’une quasi-stabilisation pour 

le reste du temps de traitement. L’abattement de la charge organique est lent par rapport à la 

disparition de la molécule de départ (Dégradation). Le taux de minéralisation est de  54,27%  

après 20 min de traitement. Ce résultat signifie que l’OG se décompose en intermédiaires 

organiques qui sont toujours présents dans la solution et sont récalcitrants au procédé 

UV/TiO2/IO4‾. Le rendement de minéralisation obtenu dans cette étude pourrait être 

acceptable selon l’objectif du traitement requis. 
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Figure V. 16 Abattement de la DCO durant le traitement par UV/TiO2/IO4‾ ([OG]0 = 50 

mg/L ; [TiO2] = 0,4 g/L ; [IO4‾] = 1000 mg/L ; λ Lampe1 = 254 nm ; pH libre ; V = 400 ml ; 

T = 20 ± 2°C) 

VI. DÉTERMINATION DE LA CONSOMMATION DE L’ÉNERGIE ÉLECTRIQUE 

L’aspect économique est un facteur important dans le choix d’une technologie de 

traitement des eaux usées et concerne principalement la consommation de l’énergie 

électrique. Le procédé UV/TiO2/IO4‾ étant un processus de photodégradation, de ce fait 

l’énergie électrique est considérée comme le principal coût d’exploitation.  

Conventionnellement, la consommation de l’énergie électrique pour une dégradation 

d’un ordre de grandeur (EEO) peut être calculée par l’équation proposée par l’Union 
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Internationale de Chimie Pure et Appliquée (International Union of Pure and Applied 

Chemistry : IUPAC) [39] : 

𝐸𝐸𝑂 =
1000.𝑃.𝑡

60.𝑉.𝑙𝑜𝑔
𝐶0
𝐶𝑓

 (V. 22) 

Où P est la puissance électrique (KW) du système photochimique (énergie 

d’irradiation), V est le volume de la solution (L), t est le temps de réaction (min), et C0 et Cf 

sont respectivement les concentrations initiale et finale du polluant. Pour une réaction de 

pseudo-premier ordre cette équation peut être simplifiée par :  

𝐸𝐸𝑂 =
38,4.𝑃

𝑉.𝑘𝑎𝑝𝑝
   (KWhm‾

3
) (V. 23) 

Où kapp est la constante de pseudo-premier ordre (min‾
1
). 

En conséquence, pour l’élimination de l’OG dans les conditions optimales  ([OG] = 50 

mg/L, [IO4‾] = 1000 mg/L, [TiO2] = 0,4 g/L, V = 400 ml, P = 6,5 W) et considérant kapp égal à 

0,282 min‾
1
, la consommation énergétique EEO est égale à 2,21 KWhm‾

3
/ordre.  

Pour l’abattement de la DCO,  EEO est égal à 6,30 KWhm‾
3
/ ordre en prenant kapp égal 

à 0,099 min‾
1
.  

La dégradation de l’OG est moins énergivore que sa minéralisation (Figure V.17), 

dans ce cas un compromis doit être trouvé entre économie et efficacité du procédé en termes 

d’abattement de la charge organique. Il a été rapporté qu’une valeur de EEO égale ou 

inférieure à 10 KWhm‾
3
/ordre est considérée comme économiquement acceptable pour une 

application à grande échelle [40]. 
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Figure V. 17 Consommation énergétique du procédé UV/TiO2/IO4‾. 

CONCLUSION  

Les résultats exposés dans cette étude montrent que: 

La vitesse de dégradation augmente avec l’augmentation de la concentration initiale 

du substrat jusqu’à une certaine valeur puis diminue pour des concentrations plus élevées. 

Le processus UV/TiO2/IO4‾ est efficace à pH libre. 

Le type de catalyseur influe sur le procédé ; une meilleure efficacité est obtenue avec 

TiO2 Degussa P 25. 

L’utilisation d’une intensité lumineuse plus grande a donné un effet négatif. 

L’irradiation à 254 nm est plus efficace que celle à 365 nm.  

L’utilisation des espèces inhibitrices comme les alcools a pu mettre en évidence 

l’implication d’autres entités radicalaires outre que le radical hydroxyle dans le processus de 

dégradation.  

L’ajout de différents sels (NaCl, KBr, Na2SO4, NaHCO3 et Na2CO3) a influé sur le 

processus de dégradation par le piégeage des radicaux hydroxyles tout en produisant d’autres 

espèces radicalaires comme Cl
•
, Br2

•−
, CO3

•−
 et SO4

•−
. L’impact de ces sels a donné des effets 

opposés en fonction de la concentration du sel ajouté. 

La dégradation de l’OG s’est révélée être sensible à la nature de la matrice eau utilisée, 

confirmant le rôle des composés coexistant dans différentes matrices eau comme les ions 

inorganiques et autres substances.  
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La dégradation et la minéralisation de l’OG peuvent être réalisées de manière efficace 

par le procédé UV/TiO2/IO4
−
 (100% et 56,15% respectivement après 10 min de traitement). 

Le calcul de la consommation énergétique (EEO) a montré que le processus de 

dégradation est moins énergivore que le processus de minéralisation (2,21 kW‾
3
/Ordre et 6,30 

kW‾
3
/Ordre pour la dégradation et la minéralisation respectivement). 

Le procédé UV/TiO2/IO4‾ peut être considéré comme technique prometteuse pour le 

traitement d’effluents contaminés par les colorants azoïques en termes d’efficacité et de coût. 
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CONCLUSION GÉNÉRALE 

Les travaux menés au cours de cette thèse ont porté sur l’élimination de deux 

molécules modèles (Acid Yellow 99 et Orange G) représentatives des colorants azoïques, 

par les Procédés d’Oxydation Avancés (POAs) considérés comme techniques alternatives 

et/ou complémentaires aux traitements conventionnels pour améliorer la qualité de l’eau 

avant rejet dans le milieu naturel. 

De par leur simplicité de mise en œuvre, les procédés photochimiques utilisant les 

irradiations ultraviolettes ont été choisies dans cette étude afin d’étudier le potentiel 

d’applicabilité et d’efficacité des POAs vis-à-vis des molécules récalcitrantes aux 

traitements conventionnels. Les objectifs initialement définis en début de thèse ont été 

atteints : mise en place d’un procédé photochimique opérant dans un réacteur Batch pour 

la dégradation d’une molécule cible ; étude des différents facteurs intervenant sur 

l’efficacité d’un processus photochimique, notamment ceux liés au piégeage des radicaux 

hydroxyles ; estimation de la consommation énergétique.  

La première partie de cette thèse a porté sur la dégradation photochimique de 

l’Acid Yellow 99 (AY99) en phase aqueuse. Les résultats obtenus montrent que la 

photolyse de l’AY99 utilisant les irradiations ultraviolettes seules (UV254nm seul) est 

relativement faible, et est due principalement à l’action des radicaux hydroxyles issus de 

la photolyse de l’eau. Les effets de différents sels sur la dégradation de l’AY99 ont été 

examinés. Le taux de dégradation diminue significativement en présence du KBr, et cet 

effet d’inhibition est d’autant plus accentué quand la concentration des ions bromures 

augmente. La dégradation de l’AY99 est également affectée par la présence de NaHCO3. 

En revanche, aucun effet significatif n’a été observé en présence de Na2CO3. Les 

expériences réalisées dans différentes matrices aqueuses de composition variable et/ou 

complexe, ont confirmé l’influence des différentes substances présentes dans l’eau sur le 

processus photolytique. L’ajout de précurseurs à la solution de l’AY99 a été évalué ; les 

précurseurs utilisés (H2O2, K2S2O8, H5IO6, CCl4 et FeCl3) ont permis via les différentes 

entités radicalaires photogénérées d’amorcer le processus photolytique. Le traitement par 

le procédé UV/H2O2 a montré que la vitesse de dégradation augmente avec 

l’augmentation de la concentration de H2O2 grâce à la génération des radicaux HO
•
 

générés par photolyse du peroxyde d’hydrogène. Au-delà d’une certaine valeur le 

processus est inhibé du fait de la recombinaison des radicaux hydroxyles et/ou de leur 

piégeage par le peroxyde d’hydrogène en excès. L’ajout du persulfate à différentes 
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concentrations au système photolytique (UV/S2O8
2
‾) a augmenté la vitesse de dégradation 

et ce grâce à la génération des radicaux sulfates et hydroxyles. La dégradation a été 

faiblement inhibée par ajout du tert-butanol, ce qui suggère qu’en absence de radicaux 

hydroxyles, le radical SO4
•
‾ est l’espèce qui prédomine dans la dégradation de l’AY99 par 

le procédé UV/S2O8
2
‾. La dégradation de l’AY99 est clairement améliorée en présence des 

ions periodates à partir d’une concentration de 20 mg/L en ions IO4‾. Cette amélioration 

de la dégradation est attribuée à la formation des espèces radicalaires (HO
•
, IO4

•
 et IO3

•
) 

issus de la photolyse des ions periodates à 254 nm. Pour les faibles concentrations 

utilisées en IO4‾ (5 mg/L et 10 mg/L) le rapport IO4‾/AY99 étant faible, les ions 

periodates ne sont irradiés que par une partie des UV pour former une faible quantité 

d’espèces oxydantes insuffisante alors pour dégrader l’AY99. De plus, l’AY99 et ses 

intermédiaires formés entrent en compétition pour les espèces réactives, ce qui réduit 

l’efficacité du processus de dégradation. La dégradation a été faiblement inhibée par ajout 

du tert-butanol mettant en évidence la contribution d’autres entités radicalaires outre que 

le radical hydroxyle dans l’élimination de l’AY99. La photolyse  de l’AY99 à 254nm en 

présence du CCl4 a donné des résultats satisfaisants. Le taux de dégradation augmente 

avec l’augmentation de la concentration initiale du CCl4 via l’accumulation d’espèces 

réactives telles que les radicaux chlorures Cl
•
. L’élimination de l’AY99 par le procédé 

UV/FeCl3 à pH 3 a permis via la production des radicaux hydroxyles issus de la photolyse 

du complexe Fe(OH)
2+

 d’améliorer le processus de dégradation. Le taux de dégradation 

augmente avec l’augmentation de la concentration de FeCl3 jusqu’à une valeur optimale 

puis diminue, ceci est probablement dû à la formation d’un effet écran par excès en Fe
3+

, 

empêchant ainsi les UV d’atteindre la solution. L’étude cinétique a montré que 

l’élimination de l’AY99 suit une cinétique de pseudo-premier ordre quelque soit le 

procédé utilisé. L’efficacité de dégradation de l’AY99 pour les cinq procédés utilisés suit 

l’ordre suivant : UV/IO4‾ > UV/S2O8
2
‾ > UV/H2O2 > UV/CCl4 > UV/FeCl3 > UV. 

L’objectif de la seconde partie a été d’étudier la dégradation d’une autre molécule 

modèle en l’occurrence l’Orange G (OG) par les procédés UV/TiO2, UV/Oxydant et/ou 

UV/TiO2/Oxydant en milieu aqueux. Dans un premier temps, les données relatives à 

l’élimination de l’OG par photocatalyse hétérogène UV/TiO2 ont montré une faible 

adsorption du polluant cible sur la surface du TiO2 à l’obscurité soit 3,85%, et un taux de 

dégradation de 64,65% après 100 min d’irradiation, légèrement supérieur à celui obtenu 

par photolyse seule (62,64%). Le procédé UV/TiO2 dépend aussi bien de la masse du 
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catalyseur que de la concentration initiale du substrat. En effet, la vitesse de dégradation 

augmente avec l’augmentation de la masse du TiO2 jusqu’à une certaine limite puis se 

stabilise. Avec l’augmentation de la concentration du substrat, la vitesse de dégradation 

diminue. Dans un second temps, la dégradation photochimique de l’OG en présence 

d’oxydants (UV/S2O8
2
‾ et/ou UV/IO4‾) a été examinée. Ces deux procédés se sont révélés 

être très efficaces pour l’élimination de l’OG et cette efficacité augmente avec 

l’augmentation de la concentration de l’oxydant utilisé, et ce grâce à la génération des 

différentes espèces réactives issues de la photolyse des oxydants utilisés dans cette étude à 

savoir S2O8
2
‾ et/ou IO4‾ à 254 nm. Les résultats relatifs à l’apport du persulfate et/ou du 

periodate au système photocatalytique (UV/TiO2/S2O8
2
‾ et/ou UV/TiO2/IO4‾) ont renforcé 

l’hypothèse quant à la capacité des oxydants à agir comme accepteurs d’électrons 

empêchant ainsi la recombinaison des paires électrons-trous dans le système 

photocatalytique. Il est toutefois à noter, qu’à partir du calcul de l’indice de synergie, un 

effet antagoniste a été trouvé dans le système UV/TiO2/S2O8
2
‾ indiquant la présence de 

deux chemins réactionnels avec prédominance du système homogène c’est-à-dire 

UV/S2O8
2
‾ ; alors que dans le système UV/TiO2/IO4‾, l’association des deux procédés 

UV/IO4‾ et UV/TiO2 a donné des interactions positives. Cette étude nous a permis de 

classifier ces procédés selon l’ordre suivant : UV/TiO2/IO4‾ > UV/IO4‾ > UV/S2O8
2
‾ > 

UV/TiO2/S2O8
2
‾ > UV/TiO2 > UV. Pour s’affranchir de l’étape de filtration, des 

expériences portant sur l’élimination de l’OG par photocatalyse utilisant du TiO2 

immobilisé sur des lames en verre ont été testées. Les résultats préliminaires ont montré 

un taux de dégradation relativement moindre (62,38%) par rapport à l’utilisation du TiO2 

en suspension (64,65%), résultant d’une diminution de la surface active du 

photocatalyseur. Une baisse de rendement a été obtenue avec l’utilisation du même 

support 3 fois de suite. La dégradation photocatalytique de l’OG utilisant le TiO2 

immobilisé a été nettement améliorée par ajout du persulfate à différentes concentrations. 

Avec l’ajout de 1000 mg/L et 2000 mg/L en persulfate, le mode immobilisé s’est montré 

plus performant que le mode en suspension pour l’élimination de l’OG.  

Enfin, sur la base des résultats obtenus dans la seconde partie, l’influence des 

différents facteurs pouvant affecter le procédé UV/TiO2/IO4‾ a été étudiée dans la 

troisième partie. Il a été démontré que la vitesse de dégradation de l’OG augmente avec 

l’augmentation de la concentration du substrat, puis diminue pour des concentrations plus 

élevées. En variant le pH de 2,6 à 12, le processus UV/TiO2/IO4‾ s’est montré très efficace 
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à pH libre (6,5). Comparativement aux photocatalyseurs testés dans cette étude, le TiO2 

Degussa P25 a présenté la meilleure activité avec un taux d’élimination de 100% après 10 

min de traitement. Le rendement d’élimination de l’OG a diminué avec l’augmentation de 

l’intensité lumineuse et/ou de la longueur d’onde. L’implication d’autres entités réactives 

dans la dégradation de l’OG outre que le radical hydroxyle, a pu être mise en évidence 

grâce à l’utilisation d’espèces compétitrices comme les alcools et/ou l’oxyde de chrome. 

L’influence des ions inorganiques tels que Cl‾, Br‾, SO4
•
‾ et/ou CO3

•
‾ sur le processus de 

dégradation a été examinée. Les résultats obtenus montrent que l’ajout de NaCl et/ou KBr 

a donné des effets opposés (inhibition et/ou accélération) selon la concentration du sel 

ajouté. Par contre, une inhibition du processus a été observée par ajout de Na2SO4, 

NaHCO3 et/ou Na2CO3. L’élimination de l’OG par le procédé UV/TiO2/IO4‾ s’est révélée 

être sensible à la nature de la matrice eau utilisée, confirmant ainsi le rôle des composés 

coexistant dans les différentes matrices eau comme les ions inorganiques et autres 

substances dans le processus de dégradation. Le rendement de minéralisation de l’OG 

estimé à 54,27% après 20 min pourrait être jugé acceptable selon l’objectif du traitement 

envisagé. Le calcul de la consommation énergétique (EEO) a montré que le processus de 

dégradation est moins énergivore que le processus de minéralisation (2,21 kW‾
3
/Ordre et 

6,30 kW‾
3
/Ordre pour la dégradation et la minéralisation respectivement). Cette étude 

démontre l’efficacité du procédé UV/TiO2/IO4‾ vis-à-vis des eaux contaminées par l’OG. 

Dans ce travail, de nombreuses interprétations ont été avancées afin d’expliquer les 

résultats obtenus. Toutes fois, en vue d’une extrapolation à l’échelle pilote ou industrielle, 

des investigations supplémentaires sont à envisager :  

 Identification des produits de dégradation par les procédés photochimiques afin 

d’expliquer le mécanisme de dégradation des molécules cibles; 

 Étude de la biodégradabilité et la toxicité des produits de dégradation ; 

 Utilisation de l’énergie solaire pour activer le photocatalyseur. 

Il est également intéressant d’approfondir ces résultats par l’utilisation de la méthode des 

réseaux de neurones artificiels afin d’intégrer d’autres paramètres. 
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Annexe 1 : Spectres d’absorption de quelques additifs 

 

Figure A1. 1 : Spectre d’absorption UV-Visible du tert-butanol. 

 

Figure A1. 2 : Spectre d’absorption UV-Visible de l’éthanol. 
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Figure A1. 3 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution aqueuse du KBr. 

 

Figure A1. 4 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution aqueuse de carbonate de 

sodium Na2CO3 
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Figure A1. 5 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution aqueuse de bicarbonate de 

sodium NaHCO3 

 

Figure A1. 6 : Spectre d’absorption UV-Visible du peroxyde d’hydrogène H2O2. 
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Figure A1. 7 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution aqueuse de persulfate K2S2O8. 

 

Figure A1. 8 : Spectre d’absorption UV-Visible d’une solution aqueuse d’acide periodique 

H5IO6. 
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Figure A1. 9 : Spectre d’absorption des complexes du fer. 
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Annexe 2 : Étude spectrale des colorants utilisés 
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Figure A2. 1 : courbe d’étalonnage de l’AY99 
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Figure A2. 2 : Courbe d’étalonnage de l’OG 



Annexes

 

 

 
184 

200 300 400 500 600

0,0

0,5

1,0

1,5

pH 8

pH libre

pH 4

pH 2

A
b

so
r
b

a
n

c
e

Longueur d'onde (nm)

 pH 2

 pH 4

 pH libre

 pH 8

 pH 12

pH 12

 

Figure A2. 3 : Spectre UV-visible de l’AY 99 à différents pH 
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Figure A2. 4 : Spectre UV-visible de l’OG à différents pH 
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Annexe 3 : Photographie des lames de verre avec le dépôt photocatalytique 

 

 

 

Figure A3. 1 : Photographie des plaques de verre avec le dépôt photocatalytique. 
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Annexe 4 : Diagramme de spéciation du periodate 

 

 

Figure A4. 1 : Diagramme de spéciation du periodate 
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