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Résumé
La présente étude est une contribution à l’évaluation des propriétés adsorbantes des

oxydes et oxyhydroxydes de manganèse, de fer et d’aluminium vis-à-vis des ions phosphate et
des ions chromate dans l’objectif de prévoir leur mobilité dans l’environnement aquatique.
Les oxydes utilisés (β-MnO2, -Fe2O3, α-Al2O3) sont des produits commerciaux et les
oxyhydroxydes (β-MnOOH, α-FeOOH, γ-AlOOH) ont été préparés au laboratoire. Ils ont été
caractérisation par analyses MEB-EDX, DRX, FTIR, ATG, BET et pHPZC. Les particules des
oxydes de fer et d’aluminium sont agrégées. Celles de l’oxyde de manganèse ont la forme de
baguettes. Parmi les oxydes, l’oxyde de fer possède la surface spécifique la plus élevée et
l’oxyde de manganèse parait le meilleur adsorbant physique pour les anions. Les
oxyhydroxydes préparés sont caractérisés par la présence de mésopores. L’oxyhydroxyde de fer
parait le meilleur adsorbant pour la fixation des anions par interaction électrostatique.

La fixation des ions phosphate et des ions chromate a été étudiée à travers des analyses
macroscopique et spectroscopique. Les essais macroscopique ont été réalisés en batch. Les
effets de la dose des oxydes/oxyhydroxydes, du pH et des ions compétiteurs ont été évalués. Les
cinétiques et les isothermes d’adsorption ont été étudiées.

Les résultats des essais macroscopiques montrent que la fixation des ions phosphate et des ions
chromate sur les oxydes/oxyhydroxydes est fortement liée au pH. Le taux de fixation des deux
ions implique l’ordre d’affinité suivant pour les oxydes: Oxyde de Manganèse> Oxyde
d’Aluminium> Oxyde de Fer. Concernant les oxyhydroxydes, l’affinité pour les ions phosphate
et les ions chromate suit l’ordre: Oxyhydroxyde de Manganèse> Oxyhydroxyde d’Aluminium>
Oxyhydroxyde de Fer et Oxyhydroxyde de Manganèse> Oxyhydroxyde de Fer≈ Oxyhydroxyde
d’Aluminium respectivement. Les effets de la présence des ions compétiteurs dépendent de la
nature de l’oxyde/l’oxyhydroxyde, de la nature de l’ion compétiteur et du pH. Dans le cas des
ions phosphate, les ions oxalate et Pb(II) ont les effets les plus importants. Les ions phosphate,
Cu(II), Zn(II) et Pb(II) ont les effets les plus importants dans le cas de la fixation des ions
chromate. La cinétique de fixation des deux ions sur les oxydes est lente, à l’inverse de celle de
leur fixation sur les oxyhydroxydes qui est rapide. Le temps d’équilibre le plus court est
enregistré dans le cas de l’oxyhydroxyde d’aluminium.
Les analyses spectroscopiques (ATR-FTIR) suggèrent que le mécanisme de fixation des ions
phosphate et des ions chromate dépend de la nature de l’oxyde ou de l’oxyhydroxyde et du pH.
Les ions phosphate forment des complexes de sphère interne dans les cas de l’oxyde
d’aluminium et des oxyhydroxydes de manganèse et de fer, et des complexes de sphère externe
dans les cas des oxydes de fer et de manganèse. Dans le cas de l’oxyhydroxyde d’aluminium,
les ions phosphate sont retenus sous forme de complexe de sphère externe à pH: 4 et de sphère
interne à pH> 4. Concernant les ions chromate, une interaction électrostatique est enregistrée
dans les cas de l’oxyde de fer à pH: 2, de l’oxyhydroxyde de manganèse à pH: 6 et de
l’oxyhydroxyde d’aluminium à pH< 6. A pH> 6, les ions chromate se fixent sur l’oxyde de
manganèse, l’oxyhydroxyde de fer et l’oxyhydroxyde de manganèse sous forme de complexes
de sphère interne. Les effets de la présence des ions compétiteurs sur les mécanismes de fixation
des ions phosphate et des ions chromate sur les oxyhydroxydes de manganèse, de fer et
d’aluminium, dépendent de la nature de l’ion compétiteur.

Mots clés: Phosphate, Chromate, Oxydes, Oxyhydroxydes, Adsorption, Analyse Macroscopique, Analyse
Spectroscopique ATR-FTIR, Environnement.



Abstract
The present study is a contribution to the evaluation of the adsorbing properties of

oxides and oxyhydroxides of manganese, iron and aluminum with respect to phosphate ions and
chromate ions in order to predict their mobility in the aquatic environment.

The used oxides (β-MnO2, -Fe2O3, α-Al2O3) are commercial products and the oxyhydroxides
(β-MnOOH, α-FeOOH, γ-AlOOH) were prepared in the laboratory. They were characterized by
MEB-EDX, DRX, FTIR, ATG, BET and pHPZC analysis. Iron and aluminum oxides particles
are aggregated. Those of manganese oxide have the shape of rods. Among the oxides, iron oxide
has the highest specific surface area. According to the pHPZC values, manganese oxide appears
to be the best physical adsorbent for anions. The prepared oxyhydroxides are characterized by
the presence of mesopores. Iron oxyhydroxide is the best adsorbent for anion binding by
electrostatic interaction.
Phosphate and chromate sorption was studied through macroscopic and spectroscopic analysis.
Macroscopic experiments were performed in batch. The effects of oxide/oxyhydroxide dose, pH
and competitive ions were evaluated. Adsorption kinetics and isotherms were studied.

The results of macroscopic experiments show that the fixation of phosphate and chromate ions
on the oxides/oxyhydroxides is strongly related to the solution pH. The binding rate of the two
ions implies the following affinity order: Manganese oxide> Aluminum oxide> Iron oxide for
oxides. For the oxyhydroxides, the affinity for phosphate ions and chromate ions follows the
order: Manganese oxyhydroxide> Aluminum oxyhydroxide> Iron oxyhydroxide and
Manganese oxyhydroxide> Iron oxyhydroxide ≈ Aluminum oxyhydroxide respectively. Effects
of the presence of competitive ions depend on the nature of the oxide/oxyhydroxide, the nature
of the competing ion and the solution pH. In the case of phosphate ions, oxalate and Pb(II) ions
have the most important effects. Phosphate, Cu(II), Zn(II) and Pb(II) ions have the greatest
effects in the case of chromate sorption. Kinetics of phosphate and chromate ions adsorption on
oxides is slow, unlike that of their adsorption on oxyhydroxides which is fast. The shortest
equilibrium time is recorded in the case of aluminum oxyhydroxide.

Spectroscopic analyses (ATR-FTIR) suggest that the mechanism of phosphate and chromate
ions uptake depends on the nature of the oxide/oxyhydroxide and solution pH. Phosphate ions
form inner sphere complexes in the case of aluminum oxide and manganese and iron
oxyhydroxides and outer sphere complexes in the case of iron and manganese oxides. In the
case of aluminum oxyhydroxide, phosphate ions are retained as outer sphere complex at pH: 4
and as inner sphere complex at pH > 4. Concerning chromate ions, an electrostatic interaction is
recorded in the cases of iron oxide at pH: 2, manganese oxyhydroxide at pH: 6 and aluminium
oxyhydroxide at pH<6. At pH> 6, chromate ions form inner sphere complexes with manganese
oxide and oxyhydroxide and with iron oxyhydroxide. The effects of the presence of competitive
ions on the mechanisms of phosphate and chromate ions uptake by manganese, iron and
aluminum oxyhydroxides depend on the nature of the competitive ion.

Keywords: Phosphate, Chromate, Oxides, Oxyhydroxides, Adsorption, Macroscopic analysis,
Spectroscopic Analysis ATR-FTIR, Environment.



ملخص
،ھیدروكسیدات المنغنیز-سياكخصائص الإدمصاص لأكاسید وأل ھذه الدراسة مساھمة في تقییم تمث

في البیئة ھذه الآخیرهمن أجل التنبؤ بتنقلالحدید والألمنیوم فیما یتعلق بأیونات الفوسفات وأیونات الكرومات
.المائیة

ھیدروكسیدات-سياكالأبینما ھي منتجات تجاریة) 3O2Fe-،3O2Al-α،2MnO-β(الأكسیدات المستخدمة
PZC.pHو EDX-BET, ATG, FTIR, DRX, MEBلمعرفة صفاتھا أجریت تحالیل ر. في المخبحضرت

- سيات, أكھیدروكسید-كاسيالأمن بینودالحدیأكسید،سیداكالأأنھ من بینالنتائج المتحصل علیھا تبین
ھیدروكسید الحدید- سيو أكیبدو أكسید المنغنیز،PZCpHوفقا لقیم .نوعیةكبر مساحة یملكان أالحدیدھیدروكسید

.للأنیوناتفیزئیاثبتمأفضل 

أجریت الاختبارات .طیفیةعیانیة ولیلاسفات وأیونات الكرومات من خلال تحدراسة تثبیت أیونات الفوتتم
دراسة . كما تمت نافسةیونات المالأدرجة الحموضة و،دھیدروكسی- يكسالأكسید/الألدراسة تأثیر كمیةالعیانیة

.دمصاصلإاتوازن حركیة و

تتعلق ھیدروكسیدات-سياكالأكاسید/الأالفوسفات والكرومات على نتائج التجارب العیانیة تبین أن تثبیت أیونات 
كسید المنغنیز > أ: تتبع الترتیب التاليالفوسفات و الكروماتیوناتسید لأاقدرة إدمصاص الأك.بدرجة الحموضة

>ھیدروكسید المنغنیز- كسي: ألدینا الترتیب،ھیدروكسیدات-سياكالأفیما یتعلق بكسید الحدید. أمنیوم > لكسید الأأ
≈ ھیدروكسید الحدید -كسيأ> ھیدروكسید المنغنیز-الحدید وأكسيھیدروكسید-كسيأ> منیومھیدروكسید الأل-كسيأ
طبیعة بتعلقیونات المنافسة تالأتبة على وجود الآثار المتر.منیوم على التواليھیدروكسید الأل-كسيأ

أیونات الفوسفات،تثبیتفي حالة.درجة الحموضةبنافسة والماتیونالأعنوبوھیدروكسید-كسيالأكسید/الأ
أیونات تأثر بشدة في وجودیأیونات الكروماتبینما إدمصاصفعلأیونات الرصاص لھا أھم الات وأیونات الأكز

على ،بطیئكاسیدالأعلى و أیونات الكروماتتثبیت أیونات الفوسفاتوالرصاص.الزنك،النحاس،الفوسفات
ھیدروكسید - كسيفي حالة أسجلالتوازنأقصر زمن .سریعھوالذياتھیدروكسید-سياكالأتثبیت علىالعكس

.منیومالأل

درجة بتعلقأیونات الفوسفات وأیونات الكرومات تتثبیتإلى أن آلیةتشیر)ATR-FTIR(التحلیلات الطیفیة 
ویة داخلیةكرعقداتمتشكلأیونات الفوسفات.ھیدروكسید- كسيالأكسید أو الأطبیعة بالحموضة و

)internesphère(ویة خارجیة كرعقداتوم،ھیدروكسیدات المنغنیز والحدید-سيافي حالة أكسید الألمنیوم وأك
)externesphère(أیونات الفوسفات ،ھیدروكسید الألمنیوم- كسيي حالة أف.في حالة أكاسید الحدید والمنغنیز

pH> 4.عند)internesphèreویة داخلیة (كرو pH: 4عند) externesphère(ویة خارجیةكرمعقداتتشكل
pH: 6عندھیدروكسید المنغنیز-سيكأوpH: 2مع أكسید الحدید عند روابط كھروساكنةتشكل أیونات الكرومات

.عند منیومالألھیدروكسید - سيوأك pH > 6عقدات كرویة داخلیة (متشكل أیونات الكروماتinternesphère(
یونات الألآثار المترتبة على وجود . اpH > 6عندھیدروكسیدات المنغنیز والحدید-سياوأكمنغنیزفي حالة أكسید ال

الحدید ،المنغنیزاتروكسیدھید-سياكالفوسفات وأیونات الكرومات على أأیونات تثبیتمنافسة على آلیات ال
المنافس.یونالأطبیعة بتعلقمنیوم توالأل

البیئة.،تحلیل الطیفي،تحلیل العیاني،الإدمصاص،اتھیدروكسید- اسيسید، أكاأك،الكرومات،الفوسفاتالكلمات المفتاحیة:
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INTRODUCTION
Les milieux aquatiques sont généralement polyphasés. Ils peuvent être

correctement décrits en considérant l'intervention de différents minéraux qui régulent la

mobilité et la biodisponibilité de plusieurs espèces chimiques. Ainsi, la connaissance de

la nature de l'interaction de ces espèces avec les surfaces de ces minéraux en solution

aqueuse est d'une grande importance.

Dans la majorité des sédiments, les oxydes et les oxyhydroxydes métalliques

sont présents sous formes amorphe ou cristalline. Les oxyhydroxydes de fer,

d'aluminium et de manganèse composent avec les argiles la fraction la plus importante

des sols et des sédiments. Ces oxydes et oxyhydroxydes sont des colloïdes à charge

variable (Herbillon, 1994; Stumm et Sulzberger, 1992). En effet, les groupes hydroxyles

existant ou qui se forment quand les molécules d’eau sont adsorbées à la surface

peuvent se protoner et se déprotoner comme les groupes fonctionnels aqueux. Selon la

valeur du pH, ils sont donc, soit des échangeurs d’anions, soit des échangeurs de

cations, soit encore des espèces neutres (Herbillon, 1994; Stumm et Sulzberger, 1992).

Les ions phosphate et chromate sont des espèces anioniques trouvés dans les

eaux de surface et les eaux souterraines. Des concentrations élevées de ces deux anions

peuvent conduire à des effets néfastes sur les organismes aquatiques et les êtres humains

(Khezami et Capart, 2005). Le phosphore est largement considéré comme un élément

nutritif limitant la croissance du phytoplancton. Cependant, à des concentrations

excessives dans l'eau, il est reconnu comme un facteur principal conduisant au

phénomène d'eutrophisation (Huang et al., 2011; Zhang et al., 2013). Il est rejeté dans

les masses d'eau sous forme de phosphates organiques et inorganiques par les activités

domestiques, minières, industrielles et agricoles (Nur et al., 2014). Pour lutter contre

l'eutrophisation, les organismes de protection de l'environnement de nombreux pays ont

recommandé que le phosphore total ne dépasse pas 0,005-0,1 mg P/L dans les masses

d'eau naturelles (ANZECC, 2000), de 0,05 mg P/L dans les eaux de surface (Li et al.,

2014) et de 0,5-1,0 mg P/L dans les eaux usées (Liao et al., 2006).

Généralement, le chrome des eaux de surface et des eaux souterraines provient de divers

procédés industriels tels que la galvanoplastie, l’industrie textile, la fabrication de

l'acier, la teinture et les procédés de raffinage du pétrole (Xu et al., 2010; Ghosh, 2009).

La toxicité, la solubilité et la mobilité du chrome sont fortement dépendantes de son état
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d'oxydation. En solution aqueuse, le Cr (VI) sous ses différentes formes est soluble et

très toxiques (Hu et al., 2005). L'exposition au chrome hexavalent peut causer des

carcinomes des organes respiratoires, des mutations, des aberrations chromosomiques et

des lésions de l'ADN (Zhitkovich, 2011; McCarroll et al., 2010; Xie et al., 2015;

Peterson-Roth et al., 2005). Dans l’eau potable, l’organisation mondiale de la santé

(OMS) recommande une concentration maximale admissible de chrome de 0,05 mg/L

(OMS, 2006).

Les interactions des oxydes et des oxyhydroxydes avec des espèces organiques et

inorganiques ont fait l’objet de nombreuses études environnementales. Cependant, la

plupart des recherches ont porté sur l'interaction des ions en absence de toute

compétition. En plus, les différentes études réalisées ont utilisé différents conditions

opératoires et différentes concentrations initiales. Ce qui rend la comparaison difficile.

L'objectif du présent travail est d'étudier l'interaction des ions phosphate et des

ions chromate avec les oxydes et les oxyhydroxydes de manganèse, de fer et

d’aluminium en absence et en présence des ions compétiteurs dans les mêmes

conditions à travers des analyses macroscopique et spectroscopique.

Le présent manuscrit est divisé en trois chapitres, le premier chapitre est une

revue bibliographique qui concerne les oxydes et les oxyhydroxydes de manganèse, de

fer et d’aluminium ainsi que les oxoanions comme les phosphate et les chromate. Dans

le deuxième chapitre, nous présentons les différentes méthodes opératoires utilisées

dans la préparation et la caractérisation des oxydes et oxyhydroxydes et dans la fixation

des ions phosphate et des ions chromate. Les résultats obtenus sont discutés dans le

troisième chapitre divisé en trois sous chapitres: le premier concerne la caractérisation

des oxydes et des oxyhydroxydes; le deuxième et le troisième sous chapitres se

rapportent respectivement à l’analyse macroscopique et l’analyse spectroscopique de la

fixation des ions phosphate et des ions chromate.



Chapitre I
Synthèse Bibliographique
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I.1. LES OXYDES, HYDROXYDES ET OXYHYDROXYDES DE

MANGANESE, DE FER ET D’ALUMINIUM

Du fait de leur grande abondance dans la lithosphère et leur faible solubilité dans

la gamme de pH des sols, l’aluminium, le fer et le manganèse forment les oxydes,

oxyhydroxydes et hydroxydes les plus importants dans les sols (Sposito, 1984). Dans la

majorité des sédiments, ils se forment par oxydation des cations (Loustau cazalet,

2012). Ils sont présents en abondance sous forme amorphe ou cristalline dans la

majorité des sols et jouent un rôle prépondérant dans les processus d’immobilisation des

ions en milieu aquatique. C'est en grande partie les propriétés de surface des oxydes et

oxyhydroxydes qui régissent le comportement de ces ions.

I.1.1. Oxydes et Oxyhydroxydes de Manganèse

Les oxydes et les oxyhydroxydes de manganèse sont des constituants importants

des sols et des sédiments. Ils participent à de nombreuses réactions chimiques affectant

les eaux souterraines et la composition des sols. En effet, le manganèse est un élément

nutritif essentiel pour les plantes et les animaux. La biodisponibilité du manganèse dans

les sols, dépend des processus d’oxydo-réduction (Huguet, 2012). Le manganèse

possède de nombreux états d’oxydation (+II, +III, +IV et +VII). L’état d’oxydation le

plus stable en solution est (+II). L’état d’oxydation (+III) n’est pas stable en solution

aqueuse et ne se rencontre que sous forme d’hydroxydes à pH élevé. L’état d’oxydation

(+IV) existe essentiellement sous forme d’oxydes (Boren et Hammel, 2008). En milieu

acide, les oxydes de degré d’oxydation élevé sont les seuls présents. Les conditions

basiques donnent accès à une large gamme de degré d’oxydation entre (+II) et (+IV)

(Portehault, 2008). La Figure I.1 représente le digramme de Pourbaix du manganèse

dans l’eau à 25 °C.

Dans l’environnement, les oxydes de manganèse proviennent de l’altération des roches

ignées et métamorphiques qui s’oxydent partiellement ou totalement avec formation

d’une trentaine d’oxyhydroxydes pouvant contenir plusieurs degrés d’oxydation (Post,

1999). L’oxydation de Mn(II) se fait majoritairement par voie biologique et elle est

souvent catalysée par des microorganismes tels que les bactéries et les champignons.

Cette oxydation aboutit à la formation d’oxydes et d’oxyhydroxydes, de carbonates et

de silicates (Ndjeri-Ndjouhou, 2012). Dans les eaux de mer et les eaux douces, le

manganèse se trouve principalement sous forme d’oxydes qui constituent sa forme
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thermodynamiquement stable (Murray et al., 1984; Zidenberg-Cherr et Keen, 1987 dans

Allard, 2008).

Figure I.1 : Diagramme (E-pH) du système manganèse-eau (Boren et Hammel, 2008).

A l’exception de MnO, la structure unitaire de base des oxydes et oxyhydroxydes de

manganèse est un octaèdre où chaque atome de manganèse est entouré de 6 atomes

d’oxygène et/ou de groupements OH.

Figure I.2 : Représentation d'un octaèdre de coordination du manganèse (Grangeon,

2008).

La famille des oxydes de manganèse se divise en trois groupes: les structures

compactes, les structures tunnel (tectomanganates) et les structures lamellaires
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(phyllomanganates). D’après Galliez (2012), la plupart d’entre eux apparaissent à l’état

finement divisé; ce qui rend difficile leur étude cristallographique.

Le Tableau I.1 résume les différents types d’oxydes et d’oxyhydroxydes de manganèse.

Tableau I.1 : Les différents types d’oxyhydroxydes et d’oxydes de manganèse (Galliez,

2012; Portehault, 2008).

Nom Formule Structure

Groutite α-MnOOH orthorhombique

Feitknechtite β-MnOOH quadratique

Manganite γ-MnOOH monoclinique

Manganosite MnO -

Hausmannite Mn3O4 quadratique

Bixbyite Mn2O3 Cubique

Cryptomelane
(hollandite) α-MnO2 quadratique
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Birnessite δ-MnO2 monoclinique

- λ-MnO2 cubique

Pyrolusite β-MnO2 quadratique

Ramsdellite R-MnO2 orthorhombique

Nsutite γ-MnO2 orthorhombique

Akhtenskite ε-MnO2 hexagonal

I.1.2. Oxydes et Oxyhydroxydes de Fer

Les oxydes et les oxyhydroxydes de fer sont largement répandus dans la nature

au niveau des sols, des roches, des lacs et des océans, ainsi que dans l’air sous forme de

poussières (Schwertmann et Cornell, 1991; Jolivet, 1994). Il existe une grande variété

d’oxydes et d’oxyhydroxydes de fer qui présentent des cristaux de tailles différents

(Cornell et Schwertmann, 2003). A l’état naturel, ils se trouvent très rarement sous

forme de phases pures. Ils sont stables en milieu alcalin et se produisent par

précipitation des ions Fe2+ et Fe3+. La Figure I.3 représente le diagramme potentiel-pH

du système fer-eau. Il traduit l’existence de deux composés solides stables dans l’eau, la

magnétite (Fe3O4) et la goethite (α-FeOOH) qui sont couramment observées sur les

matériaux ferreux enfouis (Duc, 2002). Généralement, à température ambiante, la

goethite et l’hématite sont stables, alors que la lépidocrocite et la ferrihydrite se
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retrouvent surtout dans les sols mal drainés, où il y a présence des ions Fe(II) dissous

(Duc, 2002; Birnie et Paterson, 1991).

Figure I.3 : Diagramme (E-pH) du système fer-eau (d’après Turgoose, 1982 dans Duc,

2002).

L'unité structurale des oxydes et oxyhydroxydes de fer est l’octaèdre Fe (O,OH)6

(Figure I.4). Ces octaèdres peuvent être liés par leurs sommets, leurs arêtes ou leurs

faces (Cornell et Schwertmann, 2003; Fortin, 1992). Les différences entre les oxydes et

les oxyhydroxydes, résident dans le mode d’assemblage des unités octaédriques et dans

le degré d’oxydation du fer.

Figure I.4 : Représentation schématique du l’octaèdre Fe (O,OH)6 (Fedora, 2010).
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Le Tableaux I.2 résume les différents oxydes et oxyhydroxydes de fer.

Tableau I.2 : Les différents types d’oxyhydroxydes et d’oxydes de fer (Dehou, 2011;

Schwertmann et Cornell, 2000; Jolivet et al., 2006).

Nom Formule Structure Couleur

Goethite α-FeOOH orthorhombique
Marron-rouge

jaune

Akaganeite β-FeOOH orthorhombique Marron jaune

Lépidocrocite γ-FeOOH orthorhombique Rouge-jaune

Feroxhyte δ-FeOOH hexagonal
Rouge marron

foncé

Ferrihydrite Fe5HO8 4H2O désorganisée
Rouge marron

foncé

Hématite α-Fe2O3 rhomboédrique Rouge

Maghemite γ-Fe2O3 tétraédrique Rouge-marron

Magnétite Fe3O4 cubique Noir
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La famille des oxydes et oxyhydroxydes de fer est caractérisée par la variété des

interconversions possibles entre les différentes phases. Ces interconversions jouent un

rôle important dans l’environnement (Cornell et Schwertmann, 1996). La précipitation,

la dissolution et la reprécipitation des divers oxydes/oxyhydroxydes de fer dans

l'environnement, dépendent principalement des facteurs tels que: le pH, le potentiel

redox et la température (Schwertmann et Cornell, 2000). La formation de l’akaganéite

(β-FeOOH) se produit dans les milieux chlorurés à pH très acide (1 à 2). Elle se

transforme ultérieurement en goethite/hématite par dissolution et reprécipitation (Posner

et Quirk, 1977). La ferrihydrite qui est thermodynamiquement instable, se transforme en

différentes phases cristallines via différentes voies en fonction de l'acidité du milieu. À

pH compris entre 5 et 8, la ferrihydrite se transforme en de très petites particules

d'hématite, α-Fe2O3. Lorsque la solubilité de la ferrihydrite est plus élevée (pH < 4 ou

pH > 8), la transformation peut se faire plus facilement via un processus de

cristallisation après dissolution, conduisant à la goethite, α-FeOOH (Cornell et

Schwertmann, 2003).

I.1.3. Oxydes, Hydroxydes et Oxyhydroxydes d’Aluminium

La plupart des phases solides dans l'eau naturelle contiennent des oxydes, des

hydroxydes et des oxyhydroxydes d'aluminium. Al(III) se lie en milieu acide à 6H2O

(Figure I.5) et s’ionise au fur et à mesure que le pH s’élève et que les molécules d’eau

sont peu à peu substituées par OH- (Bensaid, 2009).

Figure I.5 : Coquille d’hydratation de l’aluminium (Bensaid, 2009).
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L'alumine ou oxyde d'aluminium à pour formule Al2O3. Elle joue un rôle important dans

la régulation de la composition des systèmes sols-eau, sédiments-eau et d'autres

systèmes aquatiques (Kasprzyk-Hordern, 2004). On la trouve à l'état naturel dans la

bauxite et sous forme hydratée mélangée à de l'oxyde de fer. Les alumines existent sous

trois grandes familles: les hydrates d’alumines, les alumines de transition et le corindon

(α-Al2O3) (Carre, 2008).

Les hydroxydes d'aluminium, de formule chimique Al(OH)3, existent sous trois formes

cristallisées. La différence entre ces trois polymorphes consiste simplement en des

empilements différents de feuillets identiques. Ces empilements sont constitués par

deux plans de groupements hydroxyle (OH-) en réseau quasiment compact, enserrant un

plan d'atomes d'aluminium qui remplissent les cavités octaédriques aux deux tiers

(Renaudin, 1998). La nordstrandite (γ-Al(OH)3) a été observée à l’état naturel dans des

sols rouges tropicaux (Tisserand, 2007). La bayerite (β-Al(OH)3) semble être l’un des

hydroxydes les plus répandus en tant que produits de réhydratation (Duc, 2002). La

gibbsite (α-Al(OH)3) est le principal constituant des bauxites de la région tropique et se

trouve également dans les gisements (Wefers, 1987).

Les oxyhydroxydes d'aluminium AlO(OH) existent sous deux formes différentes: la

boehmite et la diaspore. La structure de ces composés est constituée d'atomes

d'aluminium en coordination octaédrique dont trois coordinants sont des groupements

hydroxyle et les trois autres sont des atomes d’oxygène communs à deux atomes

d’aluminium disposés en double chaînes droites. Ces deux polymorphes se différencient

par un arrangement différent de ces doubles chaînes (Renaudin, 1998). La boehmite

(γ-AlOOH) se trouve dans la nature dans certains minéraux de bauxite (Pascal, 1961).
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Le diagramme de Pourbaix de l’aluminium (Figure I.6), indique que l'hydroxyde est

stable dans l’eau dans le domaine de pH compris entre 3 à 12,5.

Figure I.6 : Diagramme (E-pH) du système aluminium-eau (Pesterfield et al., 2012).

Le Tableau I.3 résume les différents types d’oxydes, d’hydroxydes et d’oxyhydroxydes

d’aluminium.
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Tableau I.3 : Les différents types d’oxyhydroxydes, d’hydroxydes et d’oxydes

d’aluminium (Mathieu, 1990; Arnoult, 2005; Renaudin, 1998; Loїc, 2002; Şovar, 2006).

Nom Formule Structure

Diaspore α-AlOOH

orthorhombique

Boehmite γ-AlOOH

Gibbsite α-Al(OH)3

monoclinique

Bayerite β-Al(OH)3

Nordstrandite γ-Al(OH)3 triclinique

Alumine

α-Al2O3 rhomboédrique

γ-Al2O3

spinelle
η-Al2O3

θ-Al2O3

δ-Al2O3
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I.2. LES IONS PHOSPHATE

Les ions phosphate correspondent aux espèces de phosphore liées à l’oxygène

avec un nombre d’oxydation (V). Dans l’environnement, le phosphore est essentiel pour

la croissance des plantes dans les sols. Il est présent naturellement dans le milieu

aquatique à de faibles teneurs et sa concentration naturelle dépasse rarement 0,01 mg/L.

Il est bien connu qu’il est l’un des principaux facteurs responsables de l’eutrophisation

des eaux de surface (Dable et al., 2008). Ce phénomène a été défini comme un

enrichissement de l’eau en nutriments. Ce qui a pour conséquence l’accroissement de la

production d’algues et de macrophytes et la détérioration de la qualité de l’eau. Le

phénomène d’eutrophisation commence dans une eau lorsque la concentration en

phosphore est supérieure à 0,1 mg/L (Cabanes, 2006). Les gisements naturels de

phosphore proviennent de l'accumulation de sédiments dans les roches sédimentaires

sous forme de phosphorite, comme l’apatite (Ca5(PO4)3F) et l’hydroxyapatite

(Ca5(PO4)3(OH)) (Childers et al., 2011). Les sources majeures du phosphore du milieu

aquatique sont anthropiques. On le trouve dans les rejets urbains, industriels et

agricoles. En effet, on l'utilise massivement dans les détergents et les engrais. Les

orthophosphates inorganiques sont la forme de phosphore la plus biodisponible, puisque

ces molécules sont les plus facilement métabolisées par les cellules (Moss, 2012; Dable

et al., 2008). Le phosphore dans les eaux usées est essentiellement constitué de

phosphore minéral et de phosphore organique (Rodier, 1996). Les particules de

minéraux phosphatés sont constituées de cristaux formés avec des sels de calcium, de

fer ou d’aluminium; il peut former des sels très peu solubles (Michalet, 1998). Le

phosphore organique correspond à la fraction que l'on retrouve dans la matière

organique fraîche et l'humus (Coulibaly, 2014). Les principaux mécanismes

responsables des échanges de phosphore entre les phases solide et liquide sont l'activité

biologique, l'adsorption et la désorption, la précipitation et la dissolution (Andrieux-

Loyer, 1997). La Figure I.7 représente l’ensemble des équilibres dynamiques du

phosphore au sein de la colonne d'eau et à l'interface eau-sédiment.
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Figure I.7 : Cycle du phosphore dans les milieux aquatiques (Andrieux-Loyer, 1997).

La Figure I.8 représente le diagramme potentiel-pH du système phosphore-eau. Dans les

conditions de stabilité de l’eau, le phosphore existe sous forme P(V).

Figure 1.8 : Stabilité des oxacides de phosphore selon les conditions de pH et le

potentiel d’oxydoréduction du milieu (Lindsay, 1979; Stumm et Morgan, 1996 dans

Coulibay, 2014).
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I.3. LES IONS CHROMATE

Les ions chromate correspondent aux espèces de chrome liées à l’oxygène avec

un nombre d’oxydation (VI). Le chrome est utilisé dans diverses applications

industrielles, telles que la production de l’acier inoxydable et résistant à haute

température, la production de matériaux réfractaires comme la brique et le mortier et la

fabrication de pigments. Il sert également au traitement des surfaces métalliques, au

tannage du cuir, à la préservation du bois et dans l’industrie chimique (Mohan et al.,

2006; Quilntana et al., 2001; Smith et al., 2002). Il peut exister sous plusieurs formes

chimiques avec des degrés d’oxydation s’étendant de 0 à +VI. Dans l’environnement,

le chrome hexavalent (Cr(VI)) se trouve rarement de façon naturelle, il est plutôt trouvé

sous forme de complexes avec l’oxygène, le fer ou le plomb, formant des oxydes

comme le trioxyde de chrome (CrO3), la chromite (FeCr2O4) et la crocoïte (PbCrO4)

(Kotas et Stasicka, 2000). Dans l’eau, la spéciation du chrome (VI) dépend de plusieurs

paramètres comme le pH, la concentration et la disponibilité des ligands. A des

potentiels d'oxydoréduction élevés, le Cr(VI) apparaît sous plusieurs formes (Figure

I.9). Le chrome hexavalent a été considéré comme l’un des polluants les plus toxiques à

cause de ses propriétés cancérigènes et tératogéniques sur l’être humain. Il est devenu

un grave problème de santé. Il fait partie des contaminants industriels les plus

fréquemment détectés dans les eaux souterraines (Zhitkovich, 2011; Testa et al., 2004).

La concentration maximale du chrome destinée à la consommation humaine est estimée

à 0,1 mg/L selon U.S.EPA (U.S. Environmental Protection Agency).

Le comportement des espèces de chrome dans l'environnement est complexe et peut être

résumé en fonction du cycle biogéochimique présenté dans la Figure I.10. La forme

chimique du chrome conditionne sa mobilité et donc sa biodisponibilité.
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Figure I.9 : Diagramme E-pH des espèces du chrome (SenGupta, 1995).

Figure I.10 : Cycle biogéochimique du chrome (Unceta et al., 2010).

I.4. INTERACTION DES IONS PHOSPHATE ET DES IONS

CHROMATE AVEC LES OXYDES, HYDROXYDES ET

OXYHYDROXYDES

De nombreux travaux ont été effectués sur la fixation des ions phosphate et des

ions chromate sur les oxydes et les oxyhydroxydes de fer et d’aluminium. Certaines se
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sont intéressés aux effets des différents paramètres tels que le pH, le temps de contact et

la concentration initiale; d’autres ont essayé d’évaluer les mécanismes d’adsorption. Peu

d’études ont été consacrées à l’adsorption des ions phosphate et des ions chromate sur

les oxydes et les oxyhydroxydes de manganèse.

Les résultats des études d’adsorption des ions phosphate ont montré des temps

d’équilibre de 360 minutes à pH 4,5 et 480 minutes à pH 4 lors de l’adsorption sur la

goethite (α-FeOOH) (Chitrakar et al., 2006; Luengo et al., 2007; Wang et al., 2013) et

des temps d’équilibre de 4 et 31 heures à pH: 5 et pH: 4,5 dans le cas de l’hématite

(α-Fe2O3) (Boukamara et al., 2014; Wang et al., 2013). L’adsorption maximale des ions

phosphate a été enregistrée à pH: 3,5 dans le cas de la ferrihydrite (Fe5HO8 4H2O)

(Wang et al., 2015), à pH < 5 dans le cas de la goethite (Chitrakar et al., 2006; Nowack

et Stone, 2006; Boukamara et al., 2016), à pH: 3 dans le cas du corindon (α-Al2O3) (Del

Nero et al., 2010; Li et al., 2013) et à pH: 5,5 dans le cas de l’alumine gamma (γ-Al2O3)

(Ren et al., 2012).

Les résultats des études d’adsorption des ions chromate ont montré que l’adsorption

maximale se produit à pH: 6,5, à pH < 4,5 et à pH: 3 dans le cas de la goethite (Abdel-

Samad et Watson, 1997; Weerasooriya et Tobschall, 2000; Mustafa et al., 2010), à

pH < 4 dans le cas de la magnétite (Fe3O4) (Meena et Arai, 2016), et à pH: 2 dans le cas

de l’hématite (Huang et al., 2016). Aucun équilibre n’a été observé avant 24 heures lors

de l’adsorption des ions chromate sur l’hématite (Adegoke et Adekola, 2012).

Cependant, un temps d’équilibre de 1 heure a été enregistré dans le cas de l’akaganeite

(β-FeOOH) et de la goethite (Lazaridis et al., 2005; Villalobos et Perez-Gallegos, 2008).

L’utilisation des oxydes et des oxyhydroxydes d’aluminium a montré des temps

d’équilibre de 2 heures dans le cas de la boehmite (γ-AlOOH) à pH: 4 (Granados-Correa

et Jiménez-Becerril, 2009) et de 1 heures dans le cas de l’oxyde d’aluminium amorphe à

pH: 6 (Álvarez-Ayuso et al., 2007). Le pH de l’adsorption maximale des ions chromate

sur l’alumine- gamma a été observé à pH < 6 (Reich et Koretsky, 2011). Concernant les

oxydes de manganèse, il a été montré que l’adsorption maximale des ions chromate est

obtenue à pH: 5,9 et à 2 ≤ pH ≤ 4 dans le cas de la pyrolusite (β-MnO2) (Bhutani et al.,

1992; Gheju et al., 2016), et à pH: 2 dans le cas de la cryptomelane (Qusti, 2014).

Concernant les effets des ions compétiteurs, Hawke et al., (1989) ont montré que les

substances humiques et les ions Mg2+, SO4
2- et F- diminuent l'adsorption des ions

phosphate sur la goethite. Kawashima et al., (1986) ont remarqué que l’adsorption des

ions phosphate sur l'oxyde de manganèse hydraté (IV) (δ-MnO2) diminue en présence
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des métaux alcalino-terreux selon l’ordre: Ba2+ > Sr2+ > Ca2+ > Mg2+. En présence de

H4SiO4, l’adsorption des ions chromate est fortement diminuée avec l'augmentation du

temps de contact, à l’inverse des cations K+, Mg2+, Ca2+ qui n’ont exercé aucune

influence appréciable (Zachara et al., 1987). Dans la gamme de pH: 4-8, Meena et Arai

(2016) ont observé que la sorption des ions chromate  diminue avec l'augmentation de la

concentration des ions sulfate, alors que les ions nitrate n'ont aucun effet. Par ailleurs,

Reich et Koretsky (2011) ont enregistré une inhibition significative de l'adsorption des

ions chromate sur γ-alumine en présence des carbonates.

La spéciation de surface des ions phosphate et des ions chromate sur des oxydes et des

oxyhydroxydes a été également étudiée au niveau moléculaire par des analyses

spectroscopiques. Les résultats des différentes études ont montré que différents

complexes de surface peuvent coexister et que la spéciation de surface dépend du pH et

de la concentration des ions en solution. Il a été noté que les ions phosphate se fixent sur

la goethite et sur la ferrihydrite sous forme de complexes bidentates binucléaires

protonés à 3 < pH < 6 et de complexes bidentates binucléaires non protonés à pH > 7,5

(Tejedor-Tejedor et al., 1990; Arai et Sparks, 2001; Luengo et al., 2006). En ce qui

concerne les oxydes et les oxyhydroxydes d'aluminium, des études de surface ont

suggéré la formation de complexes de surface de phosphate et de précipités d'Al-

phosphate (Nanzyo, 1984; Laiti et al., 1996; 1998). La formation de complexe

monodentate de sphère interne a été observé dans le cas de l'alumine gamma (Laiti et

al., 1996; 1998). La formation d’un précipité de AlPO4 à la surface du corindon a été

observé par Del Nero et al., (2010). YAO et al., (1996) ont enregistré la formation de

complexes de sphère externe sur la surface de la birnessite (δ-MnO2). Concernant le

mécanisme de fixation des ions chromate, Mustafa et al., (2010) ont montré la

formation d’un complexe de sphère externe à la surface de la goethite à pH: 3 et la

prédominance d’un complexe de sphère interne à 5 < pH < 7.

Par ailleurs, des études par résonance magnétique nucléaire à l'état solide 31P ont

indiqué que le phosphate est lié à la gibbsite (α-Al(OH)3) sous forme de complexe de

surface de sphère interne monodentate et de précipité d'Al-phosphate (Emmerik et al.,

2007). Un complexe de surface bidentate a été observé dans le cas de la boehmite (Li et

al., 2010).



Chapitre II
Matériel et Méthodes
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Tous les réactifs chimiques utilisés dans cette étude sont de qualité analytique.

Toutes les solutions sont préparées avec de l'eau distillée et maintenues à 4 °C une fois

non utilisées.

II.1. Présentation et préparation des oxydes et des oxyhydroxydes

Les oxydes utilisés au cours de cette étude sont des produits commerciaux

fournis par Biochem Chemopharma pour l’oxyde d’aluminium et Fluka pour les oxydes

de manganèse et de fer. Ils se présentent sous forme d’une poudre de faible

granulométrie (Figure II.1).

Figure II.1 : Photos des oxydes de manganèse (a), de fer (b) et d’aluminium (c) utilisés.

Les oxyhydroxydes de manganèse, de fer et d’aluminium utilisés dans la

présente étude sont synthétisés par un procédé de précipitation. Le Tableau II.1 résume

les réactifs utilisés dans leur préparation.

Tableau II.1 : Produits chimiques utilisées dans la préparation des oxyhydroxydes de

manganèse, de fer et d’aluminium.

Produit Formule Marque

Sulfate de manganèse hydraté MnSO4, H2O

Biochem

Chemopharma
Nitrate de fer nanohydraté Fe(NO3)3, 9H2O

Chlorure d’aluminium anhydrique AlCl3

Hydroxyde de sodium NaOH

Les oxyhydroxydes de manganèse et d’aluminium sont préparés par ajout goutte à

goutte sous agitation énergique d’une solution d’hydroxyde de sodium (NaOH, 1mol/L)

à une solution de MnSO4 (1 mol/L) et une solution AlCl3 (0,167 mol/L) jusqu’à pH 8,5

et 6, respectivement. L’oxyhydroxyde de fer est préparé par la méthode de Cornell et

Schwertmann (2003). Dans cette méthode, une solution fraîchement préparée de

Fe(NO3)3, 9H20 est mélangée avec une solution de NaOH (5 mol/L) sous agitation
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énergique. Dans les trois cas, les suspensions formées sont maintenues à 70 °C pendant

60 h. Après séparation par filtration, le solide obtenu dans chaque cas est lavé à l’eau

distillée puis séché à l’air libre et à température ambiante. La Figure II.2 présente les

oxyhydroxydes préparés.

Figure II.2 : Photos des oxyhydroxydes de manganèse (a), de fer (b) et d’aluminium (c)

préparés.

II.2. Caractérisation des oxydes et oxyhydroxydes utilisés

Les oxydes commerciaux et les oxyhydroxydes préparés sont caractérisés par

diffraction des Rayons X (DRX), spectroscopie Infrarouge à Transformée de Fourier en

Réflexion Totale Atténuée (FTIR-ATR), Microscopie Electronique à Balayage (MEB),

analyse EDX (pour les oxydes), analyse thermogravimétrique (ATG) (pour les

oxyhydroxydes), analyse BET et mesure du pH de point de charge zéro (pHPZC).

II.2.1. Diffraction des Rayons X (DRX)

La diffraction des Rayons X est une technique d'analyse structurale qui permet

d'identifier des phases cristallines, grâce aux bases de données. Elle consiste à irradier

un échantillon à l’aide d’un faisceau de rayons X sous un angle θ puis à mesurer

l’intensité diffractée en fonction de l’angle 2θ (Figure II.3). Le principe de la diffraction

des rayons X est basé sur la loi de Bragg dont l’équation est : nλ = 2d sin θ
λ : longueur d’onde de la source (en nm);

d : distance entre deux plans parallèles successifs du réseau cristallin (en A);

θ : angle entre le faisceau incident et le réseau plan (en °).
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Figure II.3 : Schéma de principe de la diffraction des rayons X (Skoog et al., 2003;

(Niemantsverdriet, 2007).

Dans notre étude, l'analyse par diffraction des Rayons X est effectuée sur poudre à

l’aide d’un appareil X’PERT PANALYTICAL équipé d'une anticathode de cuivre (λ =1,5406 A°), avec une tension de 45 KV et 40 mA. Afin d’obtenir une bonne résolution,

des enregistrements lents sont réalisés à température ambiante avec un pas de 0,02° (2

θ).

II.2.2. Analyse par spectroscopie infrarouge

La spectroscopie infrarouge est une technique d’analyse qui permet de

déterminer les groupes fonctionnels présents dans des matériaux en phase liquide, solide

ou gazeuse. Elle consiste à soumettre l’échantillon à un rayonnement électromagnétique

qui implique des vibrations moléculaires. Cette technique, sensible aux vibrations des

liaisons présentant un moment dipolaire, produit des spectres comportant des bandes

d’absorption dont la position est caractéristique des liaisons mises en jeu car elle dépend

de la force de la liaison.

La spectroscopie Infra Rouge à Transformée de Fourier en Réflexion Totale Atténuée

(ATR-FTIR) est basée sur le phénomène de la réflexion interne totale (Bruno, 1999).

Elle mesure les changements qui se produisent dans un faisceau infrarouge réfléchi

intérieurement et qui entre en contact avec l'échantillon à travers un cristal de séléniure

de zinc (ZnSe) ou un diamant (Bruno, 1999; Stathopoulou et al., 2008). Lorsqu'un

échantillon est mis en contact avec le cristal ATR, l'onde évanescente résultante est
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atténuée dans les régions du spectre infrarouge où l'échantillon absorbe l'énergie

(Delille, 2007; Hind et al., 2001; Bruno, 1999; Lefévre, 2004) (Figure II.4).

Figure II.4 : Schéma de principe d'un cristal en réflexion totale atténuée (ATR) sondé

par spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier (FTIR) (Delille, 2007; Hind et al.,

2001; Bruno, 1999; Lefévre, 2004).

Dans notre étude, nous avons utilisé les spectromètres infrarouges Bruker Tensor27

FTIR et Hyper Shimadzu E. Les analyses spectroscopiques sont réalisées à température

ambiante et les spectres sont enregistrés en mode absorbance en utilisant des pastilles de

KBr dans lesquelles les poudres à analyser sont diluées. Concernant l’analyse ATR-

FTIR, nous avons utilisé un appareil Nicolet iS10 Thermo Scientific équipé d'un cristal

de diamant. L'angle d'incidence du faisceau est de 45°. Un détecteur DTGS KBr est

utilisé. Tous les spectres sont collectés avec une résolution spectrale de 4 cm-1, 64

balayages ont été accumulés pour chaque analyse.

II.2.3. Microscopie Electronique à Balayage (MEB)

La Microscopie Electronique à Balayage est fondée sur les interactions

électrons-matière. Elle permet l’obtention des images de hautes résolutions de la surface

de l’échantillon avec des profondeurs de champs supérieures à la microscopie optique.

Un faisceau d'électrons accélérés est envoyé sur l’échantillon qui est placé dans

l'enceinte du microscope. Plusieurs phénomènes interviennent lors de l'interaction

électron-matière. Ainsi, on distingue les électrons transmis, les électrons rétrodiffusés,

les électrons secondaires, et les électrons Auger. Les électrons utilisés sont donc
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exclusivement ceux qui sont "renvoyés" par l'échantillon (Buchwalter, 2013; Faerber,

2004). Le couplage du MEB avec un détecteur de rayons X (EDX) permet de fournir

des informations sur la composition élémentaire. La détection des photons X peut se

faire soit par dispersion de longueur d’onde soit par dispersion d’énergie

(Niemantsverdriet, 2007).

Figure II.5 : L'interaction entre le faisceau d'électrons primaires et l'échantillon dans un

microscope électronique (Niemantsverdriet, 2007).

Dans notre étude, nous avons utilisé un Microscope Electronique à Balayage Bruker

AXS Microanalysis GmbH Berlin. Une tension d’accélération égale à 20 keV est

utilisée pour la prise d’images.

II.2.4. Analyse Thermique

L’analyse Thermogravimétrique est une méthode qui permet l’enregistrement de

la variation de la masse de l’échantillon au cours de son chauffage. L’analyse thermique

différentielle (ATD) consiste à suivre l’évolution de la différence de température (ΔT)

entre l’échantillon et une référence, dépourvue d’effets thermiques dans le domaine de

température étudié.

Dans notre étude, l’analyse thermique est réalisée en utilisant un appareil Setaram

Labsys TG, avec une vitesse de chauffage de 20 °C.min-1 sous azote. Les solides sont

placés dans une nacelle en alumine suspendue au fléau d’une balance dans une enceinte

à température contrôlée. L’équilibre de la balance est assuré par un système de
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compensation électromagnétique. La variation de la masse donnée par le système de

rééquilibrage, est enregistrée en fonction de la montée en température.

II.2.5. Analyse Brunauer, Emmett et Teller (BET)

La détermination de la surface spécifique est basée sur le principe d’adsorption

de gaz à basse température. Son principe consiste à déterminer le volume de gaz

adsorbé en une monocouche complète à la surface d’un échantillon. Cette analyse

permet de déterminer la porosité, la surface spécifique, la taille moyenne des pores, leur

distribution, et le volume poreux.

Dans la présente étude, la mesure des surfaces spécifique des oxydes et des

oxyhydroxydes est effectuée par l’adsorption de diazote gazeux sous pression réduite à

la température de l’azote liquide (77 K) à l’aide d’un appareil de type ASAP 2020,

Micromeritics.

II.2.6. Détermination du pH de point de charge zéro

Le pH de point de charge zéro correspond au pH pour lequel la charge de surface

nette est égale à zéro. Dans notre étude, nous avons utilisé la méthode de dérivé du pH

qui consiste a suivre l’évolution du pH des suspensions des oxydes et des

oxyhydroxydes dans NaCl (0,01 M) à différents pH après agitation pendant 48 heures.

II.3. Essais de fixation des ions phosphate et chromate

Les réactifs chimiques utilisés dans les essais de fixation des ions phosphate et

chromate sont résumés dans le Tableau II.2. Toutes les expériences sont réalisées en

batch dans des béchers de 250 mL. Les paramètres étudiés et les conditions opératoires

sont résumés dans le Tableau II.3. Les solutions mélanges sont préparées par la

combinaison de la solution des ions phosphate ou chromate et une dose des oxydes ou

oxyhydroxydes. Le pH initial des mélanges est ajusté à l’aide des solutions de NaOH

et/ou HCl. Les mesures de pH sont réalisées en utilisant un pH mètre pH M210 équipé

d’une électrode de verre combiné. Les suspensions formées sont agitées pendant la

période de temps désirée; les pH d’équilibre sont mesurés et les suspensions sont

centrifugées à 3000 tours/minute durant 15 minutes. Les ions phosphate ou chromate

sont dosés dans les surnageant récupérés par spectrophotométrie UV-visible.
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Tableau II.2 : Produits chimiques utilisées dans les essais de fixation.

Produit Formule Marque

Acide chlohydrique HCl

Biochem

Chemopharma

Acide citrique anhydrique C6H8O7

Acide oxalique dihydrate C2H2O4, 2H2O

Acide sulfurique H2SO4

Acide tartrique (L(+)) C4H6O6

Dichromate de sodium hydraté Na2Cr2O7, 2H2O Labosi

Hydroxyde de sodium NaOH
Biochem

Chemopharma
Nitrate de cuivre hydraté Cu(NO3)2, 3H2O Merck Darmstadt

Nitrate de cadmium hydraté Cd(NO3)2, 3H2O
Biochem

Chemopharma
Nitrate de plomb hydraté Pb(NO3)2, 3H2O

Nitrate de zinc hydraté Zn(NO3)2, 3H2O

Phosphate monopotassique KH2PO4 Carlo Erba

Sulfate de sodium Na2SO4 Riedel-De haen

Tableau II.3 : Essais de fixation des ions phosphate ou chromate.

Essais Conditions Opératoires

Effet de la dose de

l’oxyde ou de

l’oxyhydroxyde

Concentration initiale de l’oxoanion: 10 mg/L; temps

de contact: 60 minutes.

Effet du pH
Concentration initiale de l’oxoanion: 10 mg/L; temps

de contact: 60 minutes.

Effet du temps
Concentration initiale de l’oxoanion: 10 mg/L; pH

optimal.

Effet de la

concentration initiale

pH optimal;

temps d’équilibre.

Effet des ions

compétiteurs

Concentration initiale des ions phosphate ou chromate:

10 mg/L; temps de contact: 60 minutes;

Concentrations des anions compétiteurs: 10 mg/L;

Concentrations des cations compétiteurs: 0,01 mM.



MATERIEL ET METHODES

26

II.4. Dosage des ions phosphate et des ions chromate

Le dosage des ions phosphate et des ions chromate en phase aqueuse est réalisé

par spectroscopie Ultraviolet-Visible. Le phénomène d'absorption dans le domaine UV-

Visible est lié aux variations de l'énergie moléculaire de transitions électroniques.

Lorsque des molécules absorbent des photons de l’UV-Visible, l’énergie des électrons

de valence augmentent. Selon la relation de Beer-Lambert, à une longueur d’onde (λ)

donnée, l’absorbance est proportionnelle à la concentration des espèces de l’échantillon,

et à la longueur du trajet optique (distance sur laquelle la lumière traverse la solution) :A = ε. l. C
A: l’absorbance ou la densité optique de la solution pour une longueur d’onde λ; C: la

concentration de la substance dans la solution (mol/L) ; l: la longueur du trajet optique (cm); ε:

le coefficient d’extinction molaire ou coefficient d’absorption moléculaire (mol
-1

.L.cm
-1

).

Dans la présente étude, les mesures des absorbances sont réalisées à l’aide d’un

spectrophotomètre UV-Visible à double faisceaux (Figure II.6) SHIMADZU 1650 PC

en utilisant une cuve en quartz de 1cm.

Figure II.6 : Schéma de principe d’un Spectrophotomètre UV-Visible à double

faisceau.

Les réactifs chimiques utilisés pour les dosages des ions phosphate et des ions chromate

sont présentés dans le Tableau II.4.
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Tableau II.4 : Produits chimiques utilisées pour les dosages des ions phosphate et des

ions chromate.

Produit Formule Marque

Dosage des ions phosphate

Molybdate d’ammonium hydraté (NH4)6Mo7O24, 4H2O Panreac
Tartrate double d’antimoine et

de potassium
C4H4KO7Sb, 1/2 H2O

Biochem

ChemopharmaAcide sulfurique H2SO4

Acide ascorbique C6H8O6

Dosage des ions chromate

Diphenyl carbazide C13H14N4O -

Ethanol absolu C2H6O Analar Normaphar

Acide sulfurique H2SO4
Biochem

Chemopharma

Dosage des ions phosphate

Les ions orthophosphates réagissent avec le molybdate d'ammonium en milieu

acide pour former un complexe phosphomolybdique jaune:PO + 12(NH ) MoO + 24H (NO ) PO 12MoO + 21NH + 12 H O
Pour obtenir un composé présentant une absorption reproductible et intense dans le

visible, le molybdène est réduit par l'acide ascorbique en milieu acide. Comme la

réduction est extrêmement lente, le tartrate double d’antimoine et de potassium((K. SbO. C H O ) 1 2⁄ H O) est utilisé comme catalyseur. Il permet de développer à froid

la réaction de réduction de P-Mo12 en ramenant le temps de réduction à environ 5-20

minutes en fonction de la concentration du phosphore (Gautheyrou et Gautheyrou,

1989).

Dosage des ions chrome (VI)

En solution légèrement acide, les ions chrome (VI) oxydent la diphényl

carbazide (C(NH) O(C H ) ) en diphényl carbazone (C(N H) O(C H ) ) et sont donc

simultanément réduits en ions chrome (III). La forme énolique de la carbazone réagit

avec les ions chrome (III) pour former un complexe coloré dont l’absorbance à la

longueur d’onde 540 nm est proportionnelle à la concentration du chrome hexavalent.

Dans le cas des deux dosages, des droites d’étalonnages sont préalablement établies

(Annexe 1).
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III.1.1. Caractérisation des oxydes utilisés

III.1.1.1. Analyse par Diffraction des Rayons X (DRX)

D’après les spectres de diffraction des rayons X (Figure III.1), les oxydes utilisés

sont bien cristallisés. Dans le spectre DRX de l’oxyde de manganèse (Figure III.1a), les

pics observés à 2θ = 28,5, 56,5, 37,6, 59,4, 43 et 41,1 montrent clairement que la

pyrolusite (β-MnO2) est la phase principale (JCPDS 81-2261). Le spectre DRX de

l’oxyde de fer (Figure III.1b) montre la présence des principaux pics caractéristiques de

la maghemite (-Fe2O3) observés à 2θ = 29,4, 43,2, 35,9 et 57,4, en plus de la présence

des pics de l’akaganèite, de la lépidocrocite et du ferroxyde (Cornell et Schewertmann,

2003). Les pics observées à 2θ = 35,2, 43,4, 57,4, 25,6, 68,3, 37,7, 52,4, 66,5 et 76,9

dans le spectre de rayons X de l’oxyde d’aluminium utilisé (Figure III.1c) montre qu’il

s’agit du corindon (α-Al2O3) (Costa Cunha et al., 2014; Tang et Yu, 2015; Vahtrus et

al., 2015). Le pic observé à 20,8 °2 θ dans les spectres des oxydes de manganèse et de

fer est attribué au quartz.

III.1.1.2. Analyse infrarouge FTIR

Les spectres FTIR des oxydes utilisés sont représentés dans la Figure III.2. Les

bandes observées dans l’intervalle de longueur d’onde 3400-3550 cm-1 et à 1640 cm-1

sont généralement attribuées à la présence d’eau adsorbée (Liu et al., 2009). Les bandes

intenses à 1384 cm-1 et 1515.9 cm-1 peuvent être attribuées à la présence de carbonate en

raison de la contamination par le CO2 atmosphérique (Jaiswal et al., 2013). Les bandes

observées à 779 et 1031 cm-1 dans le spectre FTIR de l’oxyde de manganèse et à

780 cm-1 dans l’oxyde de fer sont en relation avec la présence du quartz et des silicates

(Hong et al., 2012; Guan et al., 2009). Dans le spectre de l’oxyde de manganèse utilisé

(Figure III.2a), les deux bandes observées à 550 et 685 cm-1 sont attribuées à la

vibration d'étirement des liaisons Mn-O-Mn (Liang et al., 2008; Vazquez-Olmos et al.,

2005) et Mn-O dans β-MnO2 (Buciuman et al., 1999) respectivement. Dans celui de

l’oxyde de fer représenté dans la Figure III.2b, les bandes observées à 499 et 592 cm-1

caractérisent la vibration de la liaison Fe-O (Singh et al., 2014). Les bandes

d’absorption observées dans le spectre FTIR de l’oxyde d’aluminium utilisé (Figure

III.2c) à 444 et 559 cm-1 sont associées aux modes de flexion symétrique et d'étirement

de Al-O (Zhao et al., 2013; Pillewan et al., 2011; Liu et al., 2010; Musića et al., 1999).
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Figure III.1: Spectres de diffraction X des oxydes de manganèse (a), de fer (b) et

d’aluminium (c).
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Figure III.2: Spectres FTIR des oxydes de manganèse (a), de fer (b) et

d’aluminium (c).
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III.1.1.3. Analyse MEB

Selon les photos de la microscopie électronique à balayage (MEB), les particules

de l’oxyde de manganèse ont la forme de baguettes. La répartition de la taille varie avec

les fragments des particules (Figure III.3a). D’après Zaman et al., (2009), les nanorods

de la pyrolusite β-MnO2 varient de plus petites particules de 0,5-1,0 μm à des fragments

plus importants de 1-5 μm.

Les particules de l’oxyde de fer et de l’oxyde d’aluminium sont agrégées (Figures

III.3b,c). Les agrégats de l’oxyde d’aluminium sont durs et fortement poreux. D’après

Shariful et al., (2012), les particules des oxydes de fer (maghemite, magnétite et

hématite) ont la forme sphérique avec des tailles qui varient entre 15 à 20 nm. D’après

Othman et al., (2015), les formes des particules de corindon sont irrégulières et certaines

sont de forme sphérique.

Figure III.3: Photo MEB des oxydes de manganèse (a), de fer (b) et d’aluminium (c).

L’analyse EDX des oxydes utilisés (Figure III.4), confirment la présence du

silicium dans le cas de l’oxyde de fer et du silicium et de l’aluminium dans le cas de

l’oxyde de manganèse. Aucune impureté n’est observée dans le cas de l’oxyde

d’aluminium.
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Figure III.4: Spectres EDX des oxydes de manganèse (a), de fer (b) et

d’aluminium (c).
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III.1.1.4. Analyse BET

L’oxyde de fer présente la surface spécifique la plus importante. Le Tableau

III.1, résume les valeurs de la surface spécifique des oxydes de manganèse, de fer et

d’aluminium utilisés ainsi que celles données dans la littérature. La différence dans les

valeurs de surface spécifique peut être expliquée par la présence des impuretés et de la

morphologie de surface de ces oxydes.

Tableau III.1 : Valeurs de la surface spécifique des oxydes dans la littérature.

Les oxydes utilisés Surface spécifique
(m2/g) Référence

Oxyde de manganèse

(pyrolusite) β-MnO2

2,20 Cristiano et al., 2011

0,81 Rout et al., 2013

11,20 Zheng et al., 2015

15,50 Gao et al., 2017

6,45 Cette étude

Oxyde de fer

(maghemite) γ-Fe2O3

20,00 Legodi et Waal., 2007

51,00 Tuutijärvi et al., 2009

38,00 Jordan et al., 2013

44,60 Komárek et al., 2015

9,05 Cette étude

Oxyde d’aluminium

(alumine) α-Al2O3

0,90 Das et al., 2004

7,29 Das et al., 2010

7,60 Li et al., 2013

3,13 Cette étude

III.1.1.5. pH du point de charge zéro (pHPZC)

La charge de surface d’un oxyde en milieu aqueux dépend à la fois de ses

propriétés intrinsèques et des paramètres physico-chimiques de la solution. Elle est

établie par la dissociation des groupes hydroxyle de surface. Ces réactions, peuvent être

traitées en tant qu'équilibres acide-base. Les groupes ≡ M-OH peuvent donner et

accepter un proton comme le montrent les réactions de dissociation suivantes (Zaman et
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al., 2009; Yang et al., 2007; Jordan et al., 2013; Garcell et al., 1998; Cornell et

Schwertmann, 1996 dans Boukhalfa, 2006) :≡ + ≡ (1)≡ ≡ + (2)

L'acidité de surface pourrait être évaluée à partir de la valeur de pKa de la protonation

de surface. Les valeurs des constantes d’acidité de surface pKa et pKa sont

respectivement de 3,80 et 9,40 pour la maghemite (γ-Fe2O3) (Garcell et al., 1998) et de

5,38 et 8,62 pour le corindon (α-Al2O3) (Yang et al., 2007). Les valeurs mesurées de

pHPZC des oxydes de manganèse, de fer et d’aluminium utilisés ainsi que celles

rapportés dans la littérature sont présentées dans le Tableau III.2. La différence observée

pourrait résulter de l'étendue des impuretés. Selon ces valeurs, les surfaces des oxydes

de manganèse, de fer et d’aluminium sont chargées positivement à pH<9,15, pH<7,15 et

à pH<7,61 respectivement. Par conséquent, l’oxyde de manganèse parait le meilleur

adsorbant pour les anions.
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Figure III.5: pHPZC des oxydes de manganèse (a), de fer (b) et d’aluminium (c).
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Tableau III.2 : Valeurs de pHPZC des oxydes de manganèse, de fer et d’aluminium dans

la littérature.

Les oxydes pHPZC Référence

Oxyde de manganèse

(β-MnO2)

4,4 – 7,3 O’Reilly et F.Hochella, 2003

7,5 Mustafa et al., 2006; 2008

5,9 Cristiano et al., 2011

9,15 Cette étude

Oxyde de fer

(γ-Fe2O3)

6,3 Hu et al., 2006

7,5 Tuutijärvi et al., 2009

7,7 Jordan et al., 2013

7,15 Cette étude

Oxyde d’aluminium

(α-Al2O3)

7,2 Das et al., 2004

9,1 Alliot et al., 2006

6,7 Das et al., 2010

8,1 Li et al., 2013

7,61 Cette étude

III.1.2. Caractérisation des oxyhydroxydes préparés

III.1.2.1. Analyse par Diffraction des Rayons X (DRX)

Le spectre DRX de l’oxyhydroxyde de manganèse obtenu (Figure III.6a),

montre la présence de plusieurs phases. La phase prédominante est la feitknechite de

formule β-MnOOH. Les pics observés à 36,2, 18,1, 32,4, 29, 44,5 et 55 °2θ sont en

accord avec l’étude de Ruiz-Heredia et al., (2013). Les pics observés à 25,5 et 51 °2θ

sont caractéristiques de l’oxyde de manganèse δ-MnO2 (JCPDS n°, 80-1098; Phung et

al., 2011; Zhao et al., 2016; Zhang et al., 2012). Le pic observé à 2θ: 26,2 peut être

attribué à la manganite (γ-MnOOH) (JCPDS n°, 41-1379).
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Le diagramme de diffraction des rayons X de l’oxyhydroxyde de fer préparé (Figure

III.6b), confirme la présence des pics caractéristiques de la goethite (α-FeOOH). Ces

pics ont été aussi observés dans des études où les mêmes conditions de préparation de la

goethite ont été utilisées (Liu et al., 2013; Mustafa et al., 2004; Shi et al., 2009).

Le spectre DRX de l’oxyhydroxyde d’aluminium préparé (Figure III.6c), montre la

présence des quatre pics (2θ: 27,9, 38,2, 48,8 et 2θ: 65) caractéristiques de la boehmite

(γ-AlOOH) mal cristallisée (JCPDS n°, 83-2384). Ces pics ont été aussi observés dans

d’autres études (Granados-Correa et Jiménez-Becerril, 2009; Granados-Correa et al.,

2011). Selon Liu et al., (2008), la structure mal cristallisée de la boehmite est attribuée à

l'hydrolyse rapide du précurseur de l'aluminium dans des milieux aqueux.

III.1.2.2. Analyse infrarouge FTIR

Les bandes caractéristiques des vibrations d’élongation (vsH2O) et de

déformation (δH2O) sont toujours observées à 3416 - 3463 cm-1 et à 1640 cm-1. Dans le

spectre de l’oxyhydroxyde de manganèse préparé (Figure III.7a), les bandes observées à

515 et 620 cm-1 sont attribuées au mode d'étirement asymétrique de la liaison Mn-O

dans l'octaèdre MnO6 (Julien et al., 2004). La vibration des groupes OH en modes de

flexion dans le plan et hors du plan, sont observés à 1148  (δ OH), 1112 (δ OH) et

1089 cm-1 (γ OH) (Kohler et al., 1997). Les bandes observées à 795 cm-1 et 895 cm-1

dans le spectre FTIR de l’oxyhydroxyde de fer préparé (Figure III.7b) sont attribuées à

la vibration de flexion de Fe-OH dans α-FeOOH (Mohapatra et al., 2010); la bande à

627 cm-1 est attribuée à la vibration d'élongation de Fe-O dans le réseau de la goethite

(Parida et Das, 1996; Jaiswal et al., 2013; Ruan et al., 2002). Les bandes observées à

535 et 718 cm-1 dans le spectre de l’oxyhydroxyde d’aluminium synthétisé (Figure

III.7c) sont associées aux modes de flexion symétrique et d'étirement de Al-O dans la

structure de la boehmite (γ-AlOOH). Celle observée à 1075 cm-1 est attribuée à la

vibration de Al-OH. La bande observée à 946 cm-1 pourrait être en relation avec la

présence de la gibbsite (α-Al(OH)3) (Kloprogge et al., 2002; Frost et al., 1999).
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Figure III.6: Spectres de diffraction X des oxyhydroxydes de manganèse (a), de fer (b)

et d’aluminium (c).
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Figure III.7: Spectres FTIR des oxyhydroxydes de manganèse (a), de fer (b) et

d’aluminium (c).
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III.1.2.3. Analyse thermogravimétrique (ATG)

L’évolution de la perte de masse des oxyhydroxydes préparés en fonction de la

température est présentée dans la Figure III.8. A température inférieure à 200 °C, les

pertes de masse observées correspondent à la perte de l’eau d’hydratation, et à la

disparition des hydroxyles superficiels et structuraux. Ces pertes sont accompagnées par

les pics endothermiques enregistrés dans les courbes DTA à 101 °C dans le cas de

l’oxyhydroxyde de manganèse et à 113 °C dans le cas de l’oxyhydroxyde d’aluminium.

La courbe ATG de l'oxyhydroxyde de manganèse synthétisé (Figure III.8a) présente un

profil similaire à celui de la manganite (γ-MnOOH) (Sharma et Whittingham, 2001). La

perte de masse observée dans le domaine 250 à 350 °C (6,52 %) est en relation avec la

déshydroxylation. D’après Lan et al., (2015), la perte de masse dans la gamme de

température 200-300 °C est associée à la déshydroxylation et à l’oxydation de Mn3+ à

Mn4+ avec formation de MnO2. La perte de masse observée de 530 à 600 °C correspond

à la transformation de MnO2 à Mn2O3. Ces transformations donnent les pics

endothermiques observés à 300 et 594 °C, respectivement.

Dans le domaine de température de 250 °C à 450 °C, la perte de masse enregistrée dans

le thermogramme de l’oxyhydroxyde de fer préparé (5,8 %) (Figure III.8b) est attribuée

à la déshydroxylation, entraînant la transformation de la goethite en hématite:2 ( ) → ( ) + ( ). D’après Weissenborn et al., (1994), la

déshydroxylation de la goethite entraîne une perte d'eau et la formation de l'hématite

dans la gamme de température 250-400 °C. Cependant, Ruan et al., (2001) suggèrent

que la goethite est complètement transformée en hématite à 230 °C. Il a été montré que

la température exacte de la transformation de la goethite dépend principalement de la

cristallinité, de la taille et de la morphologie ses cristaux (Prasad et al., 2006; Walter et

al., 2001).

Dans le spectre ATG de l’oxyhydroxyde d’aluminium préparé (Figure III.8c), la perte

de masse observée dans le domaine de température 160-400 °C (20,9 %) et

accompagnée par le pic endothermique observé à 350 °C, correspond à la

déshydratation de l’oxyhydroxyde et la formation de l’alumine gamma (γ-Al2O3):2 ( ) → + . Celle observée de 400 à 560 °C (5,1 %) caractérisée par

le pic exothermique observé à 470 °C, est due au changement de phase:

γ-Al2O3 → δ-Al2O3 (Frost et al., 1999).
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Figure III.8: Spectres ATG et DTA des oxyhydroxydes de manganèse (a), de fer (b) et

d’aluminium (c).
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III.1.2.4. Analyse BET

L’examen de la forme des isothermes d’adsorption/désorption de l’azote

enregistrées pour les oxyhydroxydes préparées (Figure III.9) montre une combinaison

des isothermes de type II et de type IV selon la classification de l’IUPAC (1994). Ce

comportement d'adsorption présente une combinaison de structure microporeuse et

mésoporeuse. L’absence de parallélisme des isothermes avec l’axe des ordonnées aux

faibles pressions, révèle la faible microporosité. Les branches d’adsorption et de

désorption sont superposées jusqu’à une pression relative P/Po>0,5 pour

l’oxyhydroxyde de manganèse et P/Po>0,8 pour les oxyhydroxydes de fer et

d’aluminium. L’hystérésis observée dans les trois cas est liée à la présence des

mésopores. Les surfaces spécifiques des oxyhydroxydes préparés ainsi que celles

trouvées dans la littérature sont résumées dans le Tableau III.3. Les faibles valeurs

mesurées dans notre étude confirment la faible porosité des oxyhydroxydes.

Tableau III.3 : Valeurs de la surface spécifique des oxyhydroxydes dans la littérature.

Les oxyhydroxydes Surface
spécifique (m2/g) Référence

Oxyhydroxyde

de manganèse
γ-MnOOH

32,0 Matocha et al., 2001

8,9 Weaver et al., 2002

41,0 Ramstedt et al., 2005

41,0 Manh et al., 2011

β-MnOOH 12,7 Cette étude

Oxyhydroxyde de fer

(α-FeOOH)

96,4 Rietra et al., 2001

35,0 Manh et al., 2011

45,0 Wang et al., 2013

29,6 Cette étude

Oxyhydroxyde

d’aluminium

α-AlOOH 2,9 Tsuchida, 1993

α-Al(OH)3 38 Van et al., 2007

γ-AlOOH 224 Granados-Correa et al., 2009

α-AlOOH 1,5 - 2.2 Jiang et al., 2014

γ-AlOOH 0,6 Cette étude
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Figure III.9: Isothermes d’adsorption/désorption de N2 sur les oxyhydroxydes de

manganèse (a), de fer (b) et d’aluminium (c).
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III.1.2.5. pH du point de charge zéro (pHPZC)

Les valeurs de pHPZC des oxyhydroxydes de manganèse, de fer et d’aluminium

préparés ainsi que celles rapportés dans la littérature sont présentées dans le Tableau

III.4. La différence observée peut être expliquée par la différence dans la structure

cristalline de l’oxyhydroxyde et l'acidité des surfaces. Les valeurs des constantes

d’acidité de surface pKa et pKa sont respectivement de 7,09 et 11,11 pour

l’oxyhydroxyde de fer (Lumsdon et Evans, 1994) et de 5,68 et 9,90 pour

l’oxyhydroxyde d’aluminium (Yang et al., 2007). Selon les valeurs de pHPZC mesurées,

les surfaces des oxyhydroxydes de manganèse, de fer et d’aluminium sont chargées

positivement à pH<6,35, pH<8,20 et à pH<4,70, respectivement. Par conséquent,

l’oxyhydroxyde de fer parait le meilleur adsorbant physique pour les anions.
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Figure III.10: pHPZC des oxyhydroxydes de manganèse (a), de fer (b) et

d’aluminium (c).
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Tableau III.4 : Valeurs de pHPZC des oxyhydroxydes dans la littérature.

Les oxyhydroxydes pHPZC Référence

Oxyhydroxyde

de manganèse
γ-MnOOH

6,3 Matocha et al., 2001

5,4 Weaver et al., 2002

7,4 Wilk et al., 2005

β-MnOOH 6,35 Cette étude

Oxyhydroxyde de fer

(α-FeOOH)

8 - 9 Ostergren et al., 2000

7,5 Juang et al., 2002

9,2 Wang et al., 2013

8,20 Cette étude

Oxyhydroxyde

d’aluminium

α-AlOOH 5,4 - 5,8 Liu et al., 2003

γ-AlOOH 8,4 Wang et al., 2012

α-AlOOH 6,0 Deng et al., 2015

γ-AlOOH 4,70 Cette étude

Conclusion

Les oxydes utilisés dans la présente étude sont la pyrolusite (β-MnO2), la

maghemite (γ-Fe2O3) et le corindon (α-Al2O3). Les oxyhydroxydes préparés sont

identifiés comme étant la feitknechite (β-MnOOH), la goethite (α-FeOOH) et la

boehmite (γ-AlOOH). L’oxyde et l’oxyhydroxyde de fer possèdent les surfaces

spécifiques les plus élevées parmi les oxydes et les oxyhydroxydes respectivement.

L’adsorption physique des anions sur les oxydes et les oxyhydroxydes de manganèse,

de fer et d’aluminium suit l’ordre:

β-MnO2 > α-FeOOH > α-Al2O3 > γ-Fe2O3 > β-MnOOH > γ-AlOOH



Etude Macroscopique
de la fixation des ions
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III.2.1. Fixation des ions phosphate et des ions chromate sur l’oxyde de 

manganèse (β-MnO2) 

III.2.1.1. Effet de la dose de l’oxyde 

Le taux de fixation des ions chromate augmente avec l'augmentation de la dose 

de l’oxyde. Cependant, celui de la fixation des ions phosphate reste constant (Figure 

III.11). Généralement, l'augmentation de l'adsorption avec l'augmentation de la quantité 

de l’adsorbant est en relation avec l’augmentation du nombre de sites d'adsorption 

disponibles ainsi qu'à la diminution du potentiel électrostatique près de la surface solide 

qui favorise l'interaction adsorbant-soluté (Lin et al., 2014). A des fortes doses, les sites 

d'adsorption sont entièrement exposés, impliquant une capacité d'adsorption plus élevée. 

Dans les conditions des essais, le pourcentage de fixation des ions chromate sur l’oxyde 

de manganèse est presque quatre fois supérieur  à celui des ions phosphate. Une dose de 

1 g/L de l’oxyde implique un taux de fixation de 22,9 % dans le cas des ions phosphate 

et de 84,7 % dans le cas des ions chromate. 
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Figure III.11: Effet de la dose de l’oxyde sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate [C0: 10 mg/L; t: 1 h]. 

III.2.1.2. Effet du pH 

En général, le pH est considéré comme un paramètre important qui contrôle 

l’adsorption à l’interface eau-adsorbant. La fixation des ions phosphate et des ions 

chromate augmentent avec l’augmentation du pH puis diminue (Figure III.12). Cela 
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peut être attribué à la répulsion des ions chargés négativement induite par 

l'augmentation des sites de surface négatifs. Dans le cas des ions phosphate, le 

pourcentage d’adsorption maximal est enregistré à pH: 5,6. Ce qui est en bon accord 

avec les résultats présentés par Yao et Millero (1996), qui ont montré que le maximum 

d'adsorption des ions phosphate sur la birnessite (δ-MnO2) se produit dans l’intervalle 

de pH: 4 à 5. Le taux de fixation des ions phosphate à pH < 3 est faible en raison de la 

présence de l’espèce non chargée (H3PO4). Concernant les ions chromate, le taux 

d'adsorption maximal est enregistré à pH très acide (pH: 3). Ceci a été aussi observé par 

(Bhutani et al., 1992) où le maximum d’adsorption a été observé dans l’intervalle de 

pH: 2-4 pour des concentrations initiales de 10-13 à 10-15 M. Qusti (2014) ont aussi 

remarqué que le taux de fixation maximal des ions Cr(VI) sur les nanofibres de 

cryptomelane (α-MnO2) est enregistré à pH: 2. Généralement, la fixation des ions 

dépend de leur spéciation et du degré de protonation des groupes fonctionnels 

surfacique de l’oxyde. En solution aqueuse, les réactions acido-basiques des groupes de 

surface de MnO2 peuvent être représentées selon les équations (1) et (2). Les hydroxyles 

de surface de l'oxyde peuvent être protonés ou déprotonés (Gheju et al., 2016; Thanh et 

al., 2012; Zaman et al., 2009): 

≡ 𝑀𝑛𝑂𝐻 +  𝐻+  ⇌ ≡ 𝑀𝑛𝑂𝐻2
+                             (1) 

≡ 𝑀𝑛𝑂𝐻 +  𝑂𝐻−  ⇌ ≡ 𝑀𝑛𝑂− +  𝐻2𝑂               (2) 

Selon la valeur du pHPZC de l’oxyde de manganèse utilisé (β-MnO2), l’espèce               

≡ 𝑀𝑛𝑂𝐻2
+ prédomine à pH < 9,15 et l’espèce ≡ 𝑀𝑛𝑂− est prédominante à pH > 9,15. 

Par conséquent, l’interaction des ions phosphate et des ions chromate avec la surface de 

l’oxyde de manganèse parait être de type électrostatique. 

Les orthophosphates regroupent les formes oxydées du phosphore (H3PO4, H2PO4
-, 

HPO4
2- et PO4

3-) caractérisées par les équilibres suivants: 

𝐻3𝑃𝑂4   ⇌   𝐻2𝑃𝑂4
− +  𝐻+          𝑝𝐾𝑎 = 2,15             (3) 

𝐻2𝑃𝑂4
−   ⇌   𝐻𝑃𝑂4

2− +  𝐻+          𝑝𝐾𝑎 = 9,35            (4) 

𝐻𝑃𝑂4
2−   ⇌   𝑃𝑂4

3− +  𝐻+             𝑝𝐾𝑎 = 12,70           (5) 

Les espèces de chrome (VI) sont H2CrO4, HCrO4
-, CrO4

2- et Cr2O7
2-. Les équilibres qui 

existent entre ces différentes espèces sont: 

𝐻2𝐶𝑟𝑂4   ⇌   𝐻𝐶𝑟𝑂4
− +  𝐻+          𝑝𝐾𝑎 = 1,14           (6) 

𝐻𝐶𝑟𝑂4
−   ⇌   𝐶𝑟𝑂4

2− +  𝐻+            𝑝𝐾𝑎 = 6,34            (7) 

2𝐻𝐶𝑟𝑂4
−   ⇌   𝐶𝑟2𝑂7

2− +  𝐻2𝑂          𝑝𝐾 = 1,52           (8) 
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Selon les diagrammes de spéciation des deux ions représentés dans les Figure III.13 et 

III.14, aux pH de fixation maximale, les espèces H2PO4
- et HCrO4

- prédominent. 
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Figure III.12: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyde: 3 g/L (phosphate), 2 g/L 

(chromate)]. 

[En insertion : Evolution de pH équilibre en fonction de pH initial]. 
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Figure III.13: Diagramme de spéciation des espèces de phosphate en fonction du pH. 
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Figure III.14: Diagramme de spéciation des espèces de Cr (VI) à faible concentration. 

L’étendue du domaine de pH de la fixation des ions phosphate par rapport à celui des 

ions chromate peut être expliqué par le caractère polyprotique du ligand phosphate qui 

implique que son adsorption se produit le long d’un important domaine de pH 

(Boukhalfa, 2006). 

La comparaison du pH d’équilibre au pH initial (Figures insérées dans Figure III.12), 

montre une évolution qui dépend des domaines de pH dans le cas des ions phosphate. A 

pHinitial < 8, le pH d’équilibre est supérieur. Ce qui peut être expliqué par la libération 

des OH- de la surface. Au-delà de ce pH, la diminution du pH d’équilibre est expliquée 
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par la fixation des ions OH-. Concernant la fixation des ions chromate, seule une 

augmentation du pH est enregistrée. Par conséquent, la fixation des ions phosphate et 

des ions chromate sur la surface de l’oxyde de manganèse utilisé peut être due aussi 

bien à une interaction électrostatique qu’à un échange de ligand avec les ions hydroxyle. 

III.2.1.3. Etude cinétique 

La cinétique d'adsorption est l'une des principales caractéristiques qui 

représentent l'efficacité d’un adsorbant (Bhat et al., 2015). L’évolution de la capacité de 

fixation des ions phosphate et chromate sur l’oxyde de manganèse en fonction du temps 

de contact est représentée dans la Figure III.15. Dans les deux cas, le processus de 

fixation est caractérisé par deux étapes; une première étape rapide suivie d’une 

deuxième lente. Cette évolution est due à la diminution des sites de sorption (Harvey et 

Rhue, 2008). Elle peut être aussi attribuée à la diminution de la vitesse de diffusion, 

et/ou à des processus secondaires tels que la précipitation superficielle et la 

réorganisation structurelle de la surface (Del Nero et al., 2010). L'adsorption initiale 

rapide pourrait être attribuée à l'attraction électrostatique, qui est en relation avec la 

vitesse de transport des ions vers la surface du solide. La fixation des ions chromate sur 

l’oxyde de manganèse (β-MnO2) est plus rapide que celle des ions phosphate. Pour un 

temps de contact de 2 h, le pourcentage de fixation des ions phosphate est de 32 % alors 

que celui de la fixation des ions chromate est de 93 %. Le temps d’équilibre de la 

fixation des ions phosphate est enregistré au bout de 72 heures; celui de la fixation des 

ions chromate est de 4 heures. Lors de l’étude de l’adsorption des ions phosphate à 

partir de l'eau de mer sur le dioxyde de manganèse (birnessite δ-MnO2), Yao et al., 

(1996) ont enregistré une première étape d’adsorption très rapide suivie d’une seconde 

étape lente et l’équilibre est atteint au bout de 50 h à pH 8. Concernant les ions 

chromate, un temps d’équilibre de 60 min a été enregistré pour l’adsorption des ions   

Cr (VI) sur la cryptomelane (α-MnO2) (Qusti et al., 2014). 
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Figure III.15: Effet du temps de contact sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; pH: 6,7; dose de l’oxyde: 3 g/L 

(phosphate), 2 g/L (chromate)]. 

Pour l'interprétation mathématique de l’évolution du taux d'adsorption, plusieurs 

équations sont utilisées. Les plus courantes sont les équations de diffusion externe, 

diffusion intra particulaire, pseudo-premier ordre, pseudo-second ordre et Elovich. 

Pour exprimer la diffusion externe, la modélisation du transfert d’un soluté d’une phase 

liquide vers une phase solide est souvent donnée par l’expression suivante:  

𝑙𝑛 (1 −  
𝐶𝑡

𝐶0
) =  𝐾𝑒𝑥𝑡 𝑡         (9) 

C0 et Ct : concentrations (𝑚𝑔 𝐿⁄ ) initiale et à l’instant t, et 𝐾𝑒𝑥𝑡 est la constante de diffusion 

(ℎ−1) 

Dans le modèle de diffusion intra particulaire proposé par Weber et Morris (1963), le 

soluté est supposé migrer par diffusion dans le liquide et pénétrer dans les pores selon 

l’axe de ceux-ci. Il est représenté par la relation: 

𝑞𝑡 = 𝐾𝑖𝑛𝑡√𝑡 +  𝐶             (10) 

La constante de diffusion intra-particulaire (Kint) dépend de la taille et du nombre des 

pores à l'intérieur du matériau adsorbant. La constante C est représentative de 

l’épaisseur de la couche limite de diffusion. Plus elle est élevée, plus l’effet dû à la 

couche limite est important (Kannan et Sunndaram, 2001; Karaca et al., 2004). 

Le modèle du pseudo-premier ordre considère que l’adsorption est réversible et qu’elle 

est limitée par la formation d’une liaison entre soluté et site actif (Calvet, 2003). La 
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constante de vitesse d’adsorption du premier ordre est déduite à partir du modèle établi 

par Lagergreen en (1898) et peut être décrit par la relation linéaire: 

𝑙𝑛(𝑞𝑒 −  𝑞𝑡) =  𝑙𝑛 𝑞𝑒 −  𝐾𝑡           (11) 

𝑞𝑒 et 𝑞𝑡 sont les capacités d'adsorption (𝑚𝑔 𝑔⁄ ) à l'équilibre et à l'instant t, respectivement, et 

K est la constante de vitesse (ℎ−1). 

L'expression du modèle de pseudo-second ordre a été utilisée pour décrire la 

chimisorption impliquant des forces de valence par le partage ou l'échange d'électrons 

entre l'adsorbant et l'adsorbat (Ho, 2006). Il suppose par ailleurs, une hétérogénéité des 

sites de fixation, une énergie d’adsorption constante et une indépendance du taux de 

recouvrement des sites et aucune interaction entre les molécules adsorbées. Le modèle 

peut être décrit par l’équation suivante: 

𝑡

𝑞𝑡
=  

1

𝐾𝑞𝑒
2 +  

1

𝑞𝑒
 𝑡                 (12) 

L'équation d'Elovich est satisfaite dans les procédés d'adsorption chimique et s'est 

avérée couvrir une large gamme de taux d'adsorption lente (Pérez-Marín et al., 2007). 

Cette équation est souvent valable pour les systèmes dans lesquels la surface adsorbante 

est hétérogène (Wu et al., 2009; Pérez-Marín et al., 2007). L'équation d'Elovich pourrait 

s'écrire sous la forme suivante: 

𝑞𝑡 =  
1

𝛽
 𝑙𝑛(𝛼. 𝛽) + 

1

𝛽
 𝑙𝑛 𝑡          (13) 

𝛼: la vitesse d'adsorption initiale (𝑚𝑔. 𝑔−1. ℎ−1) et 𝛽: constante reliée à la surface extérieure 

et l'énergie d'activation de chimisorption (𝑔 𝑚𝑔⁄ ). 

Les paramètres des modèles cinétiques appliquées sont résumés dans le Tableau III.5. 

D'après les coefficients de corrélation calculés (R2), la cinétique de fixation des ions 

phosphate sur la pyrolusite (β-MnO2) suit les modèles utilisés selon l’ordre: pseudo-

second ordre > Elovich > pseudo-premier ordre > diffusion intra particulaire > diffusion 

externe. En ce qui concerne la fixation des ions chromate, la cinétique d’adsorption suit 

ces modèles selon l’ordre: pseudo-second ordre > diffusion externe > pseudo-premier 

ordre > Elovich ≈ diffusion intra particulaire. La cinétique de l’adsorption des ions      

Cr (VI) par les nanofibres de cryptomelane (α-MnO2) (Qusti, 2014) et par la pyrolusite    

(β-MnO2) (Gheju et al., 2016) a été aussi décrite par le modèle cinétique pseudo-second 

ordre. Dans la présente étude, le modèle cinétique de pseudo-premier ordre est exclu car 

les capacités d’adsorption calculées par ce modèle sont largement différentes des 

capacités expérimentales. Les valeurs de la constante calculée (C) par le modèle de 
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diffusion intra particulaire sont différentes de zéro, indiquant que le mécanisme de 

fixation des ions phosphate et des ions chromate sur la pyrolusite (β-MnO2) est 

complexe. La diffusion interne n'est pas le seul facteur limitant la cinétique de sorption; 

d’autres mécanismes sont impliqués (Sarkar et al., 2003; Srivastava et al., 2006). Les 

constantes de vitesse calculées pour la fixation des ions chromate sont supérieures à 

celle enregistrées dans le cas de la fixation des ions phosphate. Ce qui confirme que la 

fixation des ions chromate sur la pyrolusite (β-MnO2) est plus rapide. Le tracé des 

courbes cinétiques de l’adsorption des ions phosphate (Figure III.16) à partir des 

paramètres obtenus, montre que le modèle d’Elovich décrit bien la cinétique de fixation 

à des temps de contact inférieurs à 30 heures. Cependant à des temps supérieurs, le 

modèle de pseudo-second ordre est plus adapté. Ce qui confirme qu’à pH: 6,7, 

l’adsorption des ions phosphate sur la pyrolusite (β-MnO2) est de nature chimique. Le 

modèle du pseudo-second ordre admet un mécanisme de chimisorption où l’adsorption 

a lieu sur des sites localisés sans interaction entre les molécules adsorbées (Azzouz et 

Boukhalfa, 2013). D’après Liu et al., (2012), le modèle d’Elovich décrit bien aussi les 

données cinétiques de l’adsorption des ions phosphate sur la birnessite (δ-MnO2). 

 En ce qui concerne la fixation des ions chromate, la cinétique de fixation est bien 

décrite par les modèles du pseudo-second ordre et Elovich (Figure III.16). Ce qui 

implique aussi que l’étape déterminante est une adsorption chimique. 
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Figure III.16: Modélisation de la cinétique de fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de manganèse. 
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Tableau III.5 : Paramètres des modèles cinétiques d'adsorption des ions phosphate et 

des ions chromate sur l’oxyde de manganèse. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Diffusion externe 
Kext (h−1) 0,025 0,037 

R2 0,418 0,976 

Diffusion intra-

particulaire 

C  0,562 4,780 

Kint (mg. g−1. h−1 2⁄ ) 0,212 0,169 

R2 0,855 0,760 

Pseudo-premier 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 1,35 0,97 

K (h−1) 0,056 0,760 

R2 0,928 0,837 

Pseudo-second 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 2,04 5,49 

K (g. mg−1. h−1) 0,228 3,007 

R2 0,995 0,999 

Elovich 

α (mg. g−1. h−1) 10,342 5,561 x 1014 

β (g mg⁄ ) 4,202 7,045 

R2 0,962 0,759 

III.2.1.4. Effet de la concentration initiale des ions phosphate/chromate 

L’évolution de la capacité d’adsorption des ions phosphate et des ions chromate 

par la pyrolusite (β-MnO2) en fonction de leur concentration initiale est illustrée dans la 

Figure III.17. La capacité d'adsorption des ions phosphate augmente avec 

l’augmentation de la concentration initiale, aucune saturation n’est observée. Cette 

augmentation confirme que l’adsorption n’est pas limitée par la saturation d’un nombre 

limité de sites actifs dans le domaine des concentrations utilisées. La quantité de 

chromate fixée augmente linéairement pour les faibles concentrations. L’augmentation 

de la capacité d’adsorption est plus importante à faible concentration. Ce qui peut être 

attribué à l'efficacité élevée de collision entre les ions phosphate ou chromate et la 

pyrolusite (β-MnO2). Le taux d’adsorption des ions chromate se caractérise par une 

augmentation aux faibles concentrations, puis une diminution à des concentrations 

supérieures. 
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Figure III.17: Effet de la concentration initiale sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde de manganèse [dose de l’oxyde: 3 g/L (phosphate), 2 g/L 

(chromate); t: 71 h (phosphate), 6 h (chromate); pH: 7,5 (phosphate), pH: 3 (chromate)]. 

L'équilibre d'adsorption est généralement décrit par des isothermes dont les paramètres 

expriment les propriétés de surface et l'affinité de l’adsorbant à une température fixe. 

Ces isothermes décrivent la relation entre la quantité d'adsorbat fixée sur l'adsorbant et 

la concentration de l'adsorbat dissous à l'équilibre. Les isothermes expérimentales de la 

fixation des ions phosphate et des ions chromate sur la pyrolusite (β-MnO2) sont 

représentées dans la Figure III.18. Selon la classification de Giles et al., (1974), ces 
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isothermes sont de type L qui se produit lorsque les forces d’attraction entre les 

molécules adsorbées sont faibles (Giles et al., 1974). 

De nombreux modèles ont été développés pour caractériser les processus impliqués 

dans l’adsorption. Ces modèles d'isothermes, initialement appliqués à l'adsorption de 

gaz sur des solides, peuvent être utilisées pour l'adsorption en solution. Leurs équations 

comprennent des constantes qui indiquent les propriétés de surface et d'affinité de 

l'absorbant. Les données expérimentales obtenues dans la présente étude sont testées à 

l’aide des modèles de Langmuir, de Freundlich, et de Temkin. 

L'isotherme d'adsorption de Langmuir est basée sur l'hypothèse que la surface solide 

présente un nombre fini de sites identiques qui sont énergétiquement uniformes et 

qu’une monocouche est formée lorsque la surface solide atteint la saturation. 

L'isotherme de Langmuir sous forme linéaire peut être représentée par l’équation 

(Langmuir, 1916): 

1

𝑞
 =  [(

1

𝑞𝑚𝐾
 )  × 

1

𝐶𝑒
]  +  

1

𝑞𝑚
               (14) 

𝐶𝑒 est la concentration résiduelle des ions phosphate dans la solution à l’équilibre (𝑚𝑔 𝐿⁄ ), 𝑞𝑚 

et K sont des constantes liées à la capacité d'adsorption de Langmuir et de l'énergie 

d'adsorption, respectivement. 

L'isotherme d'adsorption de Freundlich est basée sur la sorption sur les surfaces 

hétérogènes. Cette isotherme est dérivée de l'hypothèse que les sites d'adsorption sont 

répartis exponentiellement par rapport à la chaleur d'adsorption. L'isotherme 

d'adsorption est exprimée par l'équation suivante (Freundlich, 1906): 

𝑙𝑛 𝑞  =  
1

𝑛
 𝑙𝑛 𝐶𝑒 + 𝑙𝑛 𝐾                 (15) 

K (𝑚𝑔 𝑔⁄ ) et n sont des constantes liées à la capacité d'adsorption et l'intensité d'adsorption, 

respectivement. 

L'isotherme d'adsorption de Temkin suppose que la chaleur d'adsorption diminue 

linéairement avec la couverture de sorption due aux interactions adsorbant-adsorbat 

(Temkin et al., 1940). L'isotherme de Temkin est exprimée par l’équation suivante: 

𝑞 =  𝑞𝑚𝑎𝑥 . (
𝑅𝑇

∆𝑄
) 𝑙𝑛 𝐾𝑇  + 𝑞𝑚𝑎𝑥 . (

𝑅𝑇

∆𝑄
) 𝑙𝑛 𝐶𝑒           (16) 

R = 8,314 𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1. 𝐾−1; T : Température absolue (K); ∆𝑄: Variation de l’énergie 

d’adsorption   ( 𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1); 𝐾𝑇 : Constante de Temkin (𝐿. 𝑚𝑔−1). 
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L’application de l’équation de Langmuir, de Freundlich et de Temkin aux 

résultats expérimentaux, donne les paramètres résumés dans le Tableau III.6. L'énergie 

d'adsorption dans le modèle Temkin (ΔQ) est positive dans les deux cas. Ce qui indique 

que l'adsorption est exothermique (Sampranpiboon et al., 2014). La comparaison des 

valeurs des coefficients de corrélation, révèle que l’isotherme d’adsorption des ions 

phosphate sur la pyrolusite (β-MnO2) peut être décrite par les équations utilisées selon 

l’ordre: Temkin ≈ Freundlich > Langmuir. Cependant, celle de la fixation des ions 

chromate peut être décrite par les équations utilisées selon l’ordre: Langmuir > Temkin 

> Freundlich. Ce qui montre l’intervention de l’adsorption physique et de l’adsorption 

chimique dans le processus de fixation des deux ions. Dans des études d’adsorption des 

ions phosphate sur la pyrolusite β-MnO2 à différentes de température (Mustafa et al., 

2006; 2008) et des ions chromate sur l’hausmannite Mn3O4 (Cantu et al., 2014), il a été 

suggéré que les isothermes d’adsorption suivent les modèles de Freundlich et de 

Langmuir, respectivement. 

Dans le cas des deux anions, le coefficient de Freundlich calculé dans la présente étude 

est supérieur à 1, montrant une affinité de la pyrolusite (β-MnO2) pour ces ions. Aux 

valeurs de pH de fixation maximale, la capacité d’adsorption maximale calculée par 

l’équation de Langmuir des ions chromate est 3 fois supérieure à celle des ions 

phosphate.   

Tableau III.6 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de manganèse. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Langmuir 

qm (mg/g) 2,76 8,84 

K (L.mg-1) 0,111 0,167 

R2 0,947 0,944 

Freundlich 

n 2,199 1,677 

K (mg.g-1) 0,492 2,425 

R2 0,972 0,864 

Temkin 

∆Q (J. mol−1) 9,518 × 103 1,021 ×  104 

KT (L. mg−1) 0,753 1,821 

R2 0,977 0,885 
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Figure III.18: Modélisation des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de manganèse. 

III.2.1.5. Effet des ions compétiteurs 

Les eaux naturelles contiennent divers anions qui peuvent concurrencer pour les 

sites d'adsorption disponibles. Par conséquent, il est important d'étudier l'effet de la 

présence de ces ions sur la sélectivité des oxydes et oxyhydroxydes vis-à-vis des ions 

phosphate et chromate. L’évolution de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de manganèse en présence des anions sulfate, chromate, citrate, 

tartrate et oxalate est présentée dans la Figure III.19. Nous pouvons remarquer qu’à   

pH: 5,6, la fixation des ions phosphate est affectée par la présence des anions selon 
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l’ordre: oxalate > chromate > tartrate > sulfate. Cependant, aucun effet n’est observé en 

présence des ions citrate. Yao et Millero (1996) ont constaté que la présence des ions 

sulfate supprime l'adsorption des ions phosphate sur la birnessite (δ-MnO2) à faible pH 

et n'a aucun effet au-dessus de pH 4. A pH: 3, le taux d'adsorption des ions chromate 

diminue en présente des anions compétiteurs selon l'ordre: phosphate > sulfate > citrate 

> oxalate > tartrate. Les résultats obtenus par Gheju et al., (2016) et Bhutani et al., 

(1992) montrent une diminution de l'adsorption des ions chromate sur la pyrolusite     

(β-MnO2) en présence des anions selon l’ordre: phosphate > bicarbonate > citrate > 

oxalate > sulfate. Généralement pour les ions ayant la même charge, la compétition pour 

les sites actifs et les effets électrostatique ont une influence mutuelle négative sur leur 

interaction avec les oxydes métalliques (Gao et Mucci, 2001; Christl et Kretzschmar, 

1999). Dans la présente étude, la charge des anions compétiteurs étudiés ne parait pas 

avoir un effet important sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyde de manganèse car la présence des ions chromate dans le cas de la fixation des 

ions phosphate et celle des ions phosphate dans le cas de la fixation des ions chromate a 

un effet important malgré qu’aux pH étudiés, ils sont majoritairement sous forme 

monovalente (HCrO4
- et H2PO4

-).  

 

Figure III.19: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyde: 3 g/L 

(phosphate), 2 g/L (chromate)]. 
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La Figure III.20 montre l’évolution de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de manganèse utilisé (β-MnO2) en présence des cations. A pH 5,6, 

la fixation des ions phosphate est inhibée en présence des cations étudiés impliquant une 

importante compétition. A pH 3, le taux de fixation des ions chromate diminue en 

présence des cations dans l’ordre Zn(II) > Cd(II) > Cu(II) > Pb(II). L’effet le moins 

important est celui de la présence des ions Pb(II). Ce qui peut être du à l’affinité de 

l’oxyde de manganèse utilisé pour ces cations. A pH 4, Della Puppa et al., (2013) ont 

observé que les capacités de sorption de ces cations sur l’oxyde de manganèse amorphe 

et sur la birnessite (δ-MnO2) suivent l'ordre: Pb > Cu > Zn > Cd. À pH < 9, Bhutani et 

al., (1992) ont noté que la présence des ions Pb(II) a un rôle positif dans la sorption des 

espèces de chromate sur la surface de l'oxyde de manganèse (β-MnO2). 

 

Figure III.20: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyde: 3 g/L (phosphate), 2 g/L (chromate)]. 
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III.2.2. Fixation des ions phosphate et des ions chromate sur l’oxyde de 

fer (γ-Fe2O3) 

III.2.2.1. Effet de la dose de l’oxyde 

L’évolution du pourcentage de fixation des ions phosphate et des ions chromate 

en fonction de la dose de l’oxyde de fer utilisé (γ-Fe2O3) est présentée dans la Figure 

III.21. Le maximum de fixation est obtenu pour une dose de 1 g/L dans le cas des ions 

phosphate et de 5 g/L dans le cas des ions chromate. La capacité d’adsorption des ions 

chromate est aussi plus importante que celle des ions phosphate. Par rapport à la 

pyrolusite (β-MnO2), la maghemite (γ-Fe2O3) montre des taux de fixation inférieurs 

dans le cas des deux ions. 
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Figure III.21: Effet de la dose de l’oxyde sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate [C0: 10 mg/L; t: 1 h]. 

III.2.2.2. Effet du pH 

L'évolution de la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur l’oxyde de 

fer utilisé en fonction du pH est présentée dans la Figure III.22. L'adsorption maximale 

des ions phosphate se produit dans la gamme de pH [3-4] où H2PO4
- prédomine. Ce 

résultat n'est pas en accord avec ce qui a été observé concernant l'adsorption de 

phosphate sur hématite (-Fe2O3) où la fixation maximale a été observée à pH < 5 

(Boukemara et al., 2014; Huang, 2004). Dans le cas des ions chromate, l'adsorption 

maximale est observée dans l'intervalle de pH [4-5] où HCrO4
- prédomine. Selon la 
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valeur de pHPZC, la surface de la maghemite est chargée positivement à pH inférieur à 

7,15, favorisant l'attraction électrostatique entre les groupes de surface chargés 

positivement ≡FeOH2
+ et les ions phosphate ou chromate chargés négativement. 

Lorsque la quantité de groupes de surface ≡FeOH2
+ et ≡FeOH diminue avec la 

déprotonation progressive, des groupes de surface ≡FeO- chargés négativement sont 

formés. En raison de ces conditions électrostatiques défavorables, les taux d’adsorption 

des ions phosphate et des ions chromate diminuent avec l'augmentation du pH. 
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Figure III.22: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyde de fer [C0: 5 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyde: 3 g/L]. 

[En insertion : Evolution de pH équilibre en fonction de pH initial]. 
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Selon les Figures insérées dans la Figure III.22, dans le domaine de pH étudié, une 

stabilité du pH d’équilibre par rapport au pH initial est observée. Ce qui montre la 

prédominance d’une physisorption. D’après Hu et al., (2007), le mécanisme 

d’adsorption des ions Cr(VI) sur la maghemite (γ-Fe2O3) est une attraction 

électrostatique. Cependant, l'adsorption des ions phosphate sur la surface de la 

maghemite (γ-Fe2O3) et de la magnétite (Fe3O4) a été décrite par un mécanisme 

d'échange de ligand (Shi et al., 2011). 

III.2.2.3. Etude cinétique 

Les courbes cinétiques de la fixation des ions phosphate et des ions chromate 

(Figure III.23) obtenues ont la même forme à des temps inférieures à 30 heures. Aucun 

équilibre n’est observé avent 24 heures dans les deux cas. Pour la concentration initiale 

utilisée, la première étape ne dépasse pas 4 heures. Après ce temps, la fixation des deux 

ions devient plus lente. 
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Figure III.23: Effet du temps de contact sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de fer [C0: 5 mg/L; dose de l’oxyde: 3 g/L; pH: 3 (phosphate),  

pH: 4 (chromate)]. 

Les paramètres des cinq modèles cinétiques utilisés sont résumés dans le 

Tableau III.7. Selon les coefficients de corrélation calculés, la cinétique d'adsorption des 

ions phosphate sur l’oxyde de fer utilisé (γ-Fe2O3) suit les modèles dans l'ordre: pseudo-

second ordre > diffusion intra particulaire > pseudo-premier ordre > Elovich > diffusion 

externe, celle des ions chromate selon l’ordre: pseudo-second ordre > Elovich >   
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pseudo-premier ordre > diffusion intra particulaire > diffusion externe. Les constantes 

de vitesse calculées du modèle de pseudo-second ordre montrent qu’aux valeurs de pH 

optimales, l'adsorption des ions chromate est plus rapide que celle des ions phosphate. 

La cinétique de fixation des ions chromate sur l’hématite a été également bien décrite 

par le modèle de pseudo-deuxième ordre (Adegoke et al., 2014). 

Tableau III.7 : Paramètres des modèles cinétiques d'adsorption des ions phosphate et 

des ions chromate sur l’oxyde de fer. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Diffusion externe 
Kext (h−1) 0,017 0,027 

R2 0,808 0,201 

Diffusion intra-

particulaire 

C  0,259 0,236 

Kint (mg. g−1. h−1 2⁄ ) 0,112 0,184 

R2 0,978 0,906 

Pseudo-premier 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 1,02 1,08 

K (h−1) 0,036 0,076 

R2 0,933 0,913 

Pseudo-second 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 1,21 1,48 

K (g. mg−1. h−1) 0,172 0,220 

R2 0,992 0,993 

Elovich 

α (mg. g−1. h−1) 1,059 1,223 

β (g mg⁄ ) 6,747 4,933 

R2 0,925 0,928 

Les courbes calculées présentées dans la Figure III.24, montrent que les deux modèles 

de pseudo-second ordre et de diffusion intra particulaire peuvent être utilisés pour 

décrire la cinétique d’adsorption des ions phosphate pour des temps inférieurs à 6 

heures. Cependant, à des temps supérieurs, l’équation du modèle de diffusion intra 

particulaire est plus appropriée. Concernant la fixation des ions chromate, la cinétique 

d’adsorption est bien décrite par les modèles de pseudo-second ordre et d’Elovich.  
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Figure III.24: Modélisation de la cinétique de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde de fer. 

III.2.2.4. Effet de la concentration initiale des ions phosphate 

Dans le domaine des concentrations testées, la capacité d’adsorption des ions 

phosphate augmente lorsque la concentration initiale augmente sans atteindre la 

saturation. Le pourcentage de fixation augmente à des concentrations faibles puis 

diminue à des concentrations supérieures (Figure III.25). 
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Figure III.25: Effet de la concentration initiale sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyde de fer [dose de l’oxyde: 3 g/L; t: 72 h; pH: 4,5]. 
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L’évolution de l’isotherme d’adsorption des ions phosphate dépend de leur 

concentration. Les paramètres calculés des équations des modèles d’isotherme sont 

résumées dans le Tableau III.8. Selon les valeurs des coefficients de corrélation, 

l’isotherme d’adsorption des ions phosphate peut être décrite par les modèles utilisés 

selon l’ordre: Freundlich > Temkin > Langmuir. Le coefficient (n) de Freundlich qui 

représente l’hétérogénéité des sites de surface de l’oxyde de fer utilisé (γ-Fe2O3) est 

supérieur à 1 impliquant que la fixation des ions phosphate est favorable.  

Les courbes calculées sont présentées dans la Figure III.26. Elles montrent bien que le 

modèle de Freundlich exprime mieux les données expérimentales. A pH 5, Boukemara 

et al., (2014) ainsi que Yoon et al., (2014) ont aussi remarqué que l’isotherme 

d’adsorption des ions phosphate sur l’hématite et sur les nanoparticules d'oxyde de fer 

magnétique est bien décrite par l’équation de Freundlich. 

Tableau III.8 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate sur l’oxyde 

de fer. 

Modèle Paramètres 

Langmuir 

qm (mg/g) 5,27 

K (L.mg-1) 0,893 

R2 0,751 

Freundlich 

n 3,378 

K (mg.g-1) 2,261 

R2 0,982 

Temkin 

∆Q (J. mol−1) 1,368 ×  104 

KT (L. mg−1) 12,289 

R2 0,947 
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Figure III.26: Modélisation des isothermes de la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyde de fer. 

III.2.3.5. Effet des ions compétiteurs 

Les ions sulfate, chromate, citrate, tartrate et oxalate ont des effets importants 

sur la fixation des ions phosphate sur la maghemite (γ-Fe2O3). Ces effets suivent l'ordre: 

oxalate > citrate ≈ tartrate > chromate > sulfate (Figure III.27). Les ions sulfate ont 

l’effet le moins important, à l’inverse des ions oxalate. Dans une étude d’adsorption des 

ions phosphate sur des nanoparticules d’oxyde de fer, Zelmanov et Semiat (2015) n’ont 

enregistré aucun effet de la présence des ions sulfate. Par ailleurs, il a été montré que les 

ions oxalates s’adsorbent mieux sur l’hématite dans le domaine de pH 2,4-5 (Xu et gao, 

2008). La présence des anions étudiés a un effet plus important sur la fixation des ions 

chromate. La capacité d’adsorption des ions chromate diminue considérablement en leur 

présence. Leurs effets suivent l’ordre: phosphate > tartrate > citrate > sulfate > oxalate.  
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Figure III.27: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde de fer [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyde: 3 g/L]. 

A pH: 4, la fixation des ions phosphate sur la maghemite (γ-Fe2O3) augmente 

considérablement en présence des ions Cu(II), Zn(II), Cd(II) et Pb(II). Cependant, celle 

des ions chromate est inhibée totalement (Figure III.28). Ce qui montre qu’à ce pH, les 

interactions électrostatiques dues à la fixation de ces cations sont faibles et que leurs 

effets peuvent être expliqués par leurs interactions avec les ions phosphate ou chromate.  

D’après Elzinga et Kretzschmar (2013), la présence simultanée de métaux divalents et 

d'orthophosphate influence significativement la solubilité et la spéciation de ces 

composés dans des conditions environnementales même dans des conditions où la 

précipitation des phosphates métalliques ne se produit pas. 

 

Figure III.28: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde de fer [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyde: 3 g/L]. 
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III.2.3. Fixation des ions phosphate et des ions chromate sur l’oxyde 

d’aluminium (α-Al2O3) 

III.2.3.1. Effet de la dose de l’oxyde 

Les résultats des essais de la fixation des ions phosphate et des ions chromate en 

fonction de la dose de l’oxyde d’aluminium (Figure III.29), montrent l'existence de 

deux domaines. Le premier, représente une augmentation rapide de la rétention des deux 

ions avec l'augmentation de la quantité de l’oxyde, puis une certaine stabilité est 

observée. Le taux de fixation des ions phosphate par α-Al2O3 est légèrement supérieur à 

ceux enregistrés dans le cas de la pyrolusite (β-MnO2) et de la maghemite (γ-Fe2O3). 
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Figure III.29: Effet de la dose sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate 

sur l’oxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; t: 1 h]. 

III.2.3.2. Effet du pH 

Les résultats obtenus (Figure III.30) indiquent que l'adsorption maximale des 

ions phosphate se produit dans la gamme de pH [4,5-5] où H2PO4
- prédomine. Ce qui 

est en accord avec les résultats obtenus dans des études d’adsorption des ions phosphate 

sur γ-Al2O3 (Mor et al., 2016; Ren et al., 2012). Dans le cas des ions chromate, 

l'adsorption maximale est observée dans l'intervalle de pH [7-7,5]. Cette observation 

n'est pas conforme à ce qui a été observé par Ajouyed et ces co-auteurs (2010), où 

l'adsorption maximale des ions chromate sur α-Al2O3 est enregistrée à pH inférieur à 

5,5. L'évolution de la fixation des ions chromate en fonction du pH révèle que l’oxyde 
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d’aluminium utilisé a plus d’affinité pour l’espèce CrO4
2- qui prédomine à pH > 7. 

Selon la valeur pHPZC, la surface du corindon (α-Al2O3) est chargée négativement à pH 

supérieur à 7,61. Ce qui indique que l’interaction est chimique.  
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Figure III.30: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyde: 3 g/L]. 

[En insertion : Evolution de pH équilibre en fonction de pH initial]. 

Durant l’adsorption des ions chromate, l’évolution du pH d’équilibre par rapport au pH 

initial (Figures insérées dans Figure III.30), montre une augmentation à pH<4, 

confirmant l’échange avec OH-. Une certaine stabilité est observée à pH > 6, impliquant 

une interaction électrostatique. Dans le cas des ions phosphate, une certaine stabilité du 
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pH est remarquée à pH < 5. Une augmentation du pH d’équilibre est observée dans le 

domaine de pH [5-8], impliquant un échange de ligand qui libère les ions OH-. La 

diminution du pH n’est enregistrée qu’à pH > 9,5. Ce qui implique que les ions OH- 

n’entrent en compétition avec les ions phosphate qu’à partir de ce pH. 

III.2.3.3. Etude cinétique 

La variation du taux de rétention des ions phosphate et des ions chromate en 

fonction du temps de contact est donnée dans la Figure III.31. Au début, l'adsorption des 

deux ions est rapide suggérant des réactions d’échange d'ions ou d’échange de ligands 

(Harvey et Rhue, 2008). Après cette étape, l'adsorption des ions phosphate continue 

lentement pendant des heures. L'équilibre est obtenu au bout de 54 heures. La fixation 

des ions chromate est beaucoup plus rapide, le temps d’équilibre est de 6 heures. Un 

temps d’équilibre de 8 heures a été aussi enregistré pour l’adsorption des ions Cr(VI) 

sur l’oxyde d'aluminium amorphe (Álvarez-Ayuso et al., 2007). Par ailleurs, une 

cinétique de fixation rapide a été aussi enregistrée pour l'adsorption du salicylate sur le 

α-Al2O3 (Das et al., 2004). 

La fixation des ions phosphate et des ions chromate sur le corindon (α-Al2O3) parait 

plus rapide que celles enregistrées dans le cas de la pyrolusite (β-MnO2) et de la 

maghemite (γ-Fe2O3).  

0 10 20 30 40 50 60 70 80
0

9

18

27

36

45

54

63

 

 

A
d

so
rp

ti
o

n
 (

 %
 )

temps ( h )

 Chromate

 Phosphate

 

Figure III.31: Effet du temps de contact sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; dose de l’oxyde: 3 g/L; pH: 5 

(phosphate), pH: 7 (chromate)]. 



RESULTATS ET DISCUSSION                                    Etude Macroscopique  

 

  
71 

 
  

Les paramètres des modèles cinétiques appliqués sont résumés dans le Tableau 

III.9. D'après les coefficients de corrélation calculés, la cinétique d'adsorption des ions 

phosphate suit les modèles utilisés selon l’ordre: pseudo-second ordre ≈ pseudo-premier 

ordre > Elovich > diffusion intra particulaire > diffusion externe. Cependant, celle des 

ions chromate, suit l’ordre: pseudo-second ordre > diffusion externe > Elovich > 

pseudo-premier ordre ≈ diffusion intra particulaire. Cet ordre montre l’intervention de la 

diffusion dans la cinétique de fixation des ions chromate. Les valeurs des constantes de 

vitesse calculées par l’équation du pseudo-second ordre confirment que l'adsorption des 

ions chromate sur l'oxyde d’aluminium utilisé est plus rapide. Dans plusieurs études, le 

modèle de pseudo-second ordre a été bien adapté à la cinétique d’adsorption des ions 

phosphate et des ions chromate sur les oxydes d’aluminium (Del Nero et al., 2010; 

Álvarez-Ayuso et al., 2007).  

Tableau III.9 : Paramètres des modèles cinétiques d'adsorption des ions phosphate et 

des ions chromate sur l’oxyde d’aluminium. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Diffusion externe 
Kext (h−1) 0,015 0,018 

R2 0,807 0,984 

Diffusion intra-

particulaire 

C  0,768 2,994 

Kint (mg. g−1. h−1 2⁄ ) 0,152 0,082 

R2 0,960 0,940 

Pseudo-premier 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 1,05 0,44 

K (h−1) 0,063 0,358 

R2 0,992 0,949 

Pseudo-second 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 1,84 3,38 

K (g. mg−1. h−1) 0,389 2,858 

R2 0,997 0,999 

Elovich 

α (mg. g−1. h−1) 64,199 2,071 × 1014 

β (g mg⁄ ) 5,684 11,506 

R2 0,990 0,978 
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Les courbes cinétiques calculées sont présentées dans la Figure III.32. Elles montrent 

que la cinétique d’adsorption des ions phosphate sur le corindon (α-Al2O3) est mieux 

décrite par le modèle de pseudo-second ordre et le modèle d’Elovich. Concernant les 

ions chromate, les modèles cinétiques du pseudo-second ordre, d’Elovich et de diffusion 

intra particulaire sont adaptés. 
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Figure III.32: Modélisation de la cinétique de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyde d’aluminium. 

III.2.3.4. Effet de la concentration initiale des ions phosphate 

L'augmentation de la concentration initiale des ions phosphate implique une 

augmentation de la capacité d'adsorption. Cependant, une diminution du taux de fixation 

est observée. Dans le domaine des concentrations étudié, aucune saturation n'est 

observée (Figure III.33). 

D’après la classification de Giles et al., (1974), l’isotherme d’adsorption des ions 

phosphate sur l’oxyde d’aluminium (α-Al2O3) est de type L sans plateau strict de 

saturation. 
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Figure III.33: Effet de la concentration initiale sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyde d’aluminium [dose de l’oxyde: 5 g/L; t: 72 h; pH: 6]. 

Les valeurs des paramètres des modèles d’isothermes calculées sont résumées dans le 

Tableau III.10. Selon les coefficients de corrélation, l’isotherme d'adsorption des ions 

phosphate sur l'oxyde d’aluminium (α-Al2O3) peut être décrite par les équations 

utilisées selon l'ordre: Langmuir > Freundlich > Temkin. Ce qui n’est pas en parfait 

accort avec ce qui a été suggère par Del Nero et al., (2010) et qui ont indiqué que 

l’isotherme d’adsorption de phosphate sur α-Al2O3 est mieux décrite par l'isotherme de 

Freundlich. Le coefficient de Freundlich calculé (n) est supérieure à 1 montrant une 

affinité de l’oxyde d’aluminium pour les ions phosphate. Dans les conditions des essais 

réalisés, la capacité d’adsorption maximale de l’oxyde d’aluminium calculée par 

l’équation de Langmuir est de 1,963 mg/g. L'équation de Langmuir a aussi bien décrit 

l'isotherme de l'adsorption des salicylates (Das et al., 2004) et des fluorures (Zhang et 

Yong, 2016) sur le corindon (α-Al2O3). 

Les courbes calculées montrent que l'application des modèles utilisés dépend de la 

concentration des ions phosphate (Figure III.34). A faibles concentrations, l'équation de 

Langmuir est plus appropriée. Cependant, à des concentrations plus élevées, les 

équations de Freundlich et de Temkin sont les plus appropriées. L’adéquation du 

modèle de Langmuir a été aussi observée pour l’adsorption des ions phosphate sur       

γ-Al2O3 (Ren et al., 2012).  
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Tableau III.10 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyde d’aluminium. 

Modèle Paramètres 

Langmuir 

qm (mg/g) 1,96 

K (L.mg-1) 1,904 

R2 0,998 

Freundlich 

n 4,538 

K (mg.g-1) 1,197 

R2 0,971 

Temkin 

∆Q (J. mol−1) 5,761 ×  103 

KT (L. mg−1) 18,147 

R2 0,964 
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Figure III.34: Modélisation des isothermes de la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyde d’aluminium. 

III.2.3.5. Effet des ions compétiteurs 

Les résultats obtenus (Figure III.35) montrent qu’à pH: 4,5, les effets de la 

présence des anions étudiés sur la fixation des ions phosphate sur le corindon (α-Al2O3) 

suivent l'ordre: citrate ≈ oxalate > sulfate > chromate. Les effets des ions citrate et 

oxalate peuvent être expliqués par leur adsorption sur l’oxyde car ils possèdent des pKa 

proches du pH de fixation des ions phosphate (pKa2 de l’acide citrique (4,76); pKa2 de 
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l'acide oxalique (4,19)). Cependant, aucun effet n’est observé dans le cas des ions 

tartrate malgré que le pKa2 se rapproche aussi. La présence des anions étudiés a un effet 

plus important sur la fixation des ions chromate. Ce qui suggère une compétition 

importante au niveau de la surface de l’oxyde. La capacité d’adsorption des ions 

chromate diminue considérablement en présence des ions oxalate. En présence des ions 

citrate et tartrate, la fixation est complètement inhibée. L’augmentation de la fixation en 

présence des ions sulfate et phosphate ne peut être expliquée. 

 

Figure III.35: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyde: 3 g/L]. 

La fixation des ions phosphate sur le corindon (α-Al2O3) diminue légèrement en 

présence des ions Cu(II) et Zn(II) (Figure III.36). Cependant, aucun effet n’est observé 

en présence des ions Cd(II) et Pb(II). A l’exception des ions Pb(II), les autres cations 

étudiés implique une inhibition totale de la fixation des ions chromate sur le corindon 

(α-Al2O3). En prenant en considération la sélectivité de la sorption de ces cations sur    

γ-Al2O3 à pH 7 qui suit l’ordre: Pb(II) > Cu(II) > Cd(II) > Zn(II) (Thavamani et 

Rajkumar, 2013; Bhat et al., 2015; Rahmani et al., 2010; Floroiu et al., 2001), on peut 

justifier la différence de l’effet des ions Pb(II) par les interactions électrostatiques crées 

après leur fixation. 
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Figure III.36: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyde: 3 g/L]. 

Conclusion 

Les résultats des essais macroscopiques, montrent que les oxydes utilisés sont 

plus efficaces pour la fixation des ions chromate que les ions phosphate. La fixation des 

ions phosphate sur ces oxydes est maximale à pH<6. Celle des ions chromate est 

maximale à pH < 5 dans le cas des oxydes de manganèse et de fer et à 7< pH<7,5 dans 

le cas de l’oxyde d’aluminium. L’affinité des ions phosphate et des ions chromate pour 

les oxydes utilisés suit l’ordre: 

Oxyde de Manganèse > Oxyde d’Aluminium > Oxyde de Fer  

Les effets de la présence des ions compétiteurs sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate dépendent de la nature de l’oxyde et de celle de l’ion compétiteur ainsi 

que du pH. Les effets les plus importants sont enregistrés en présence des ions oxalate 

et des ions Pb(II) dans le cas des ions phosphate et en présence des ions phosphate, 

Cu(II), Zn(II) et Cd(II) dans le cas de la fixation des ions chromate. 
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III.2.4. Fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de manganèse (β-MnOOH) 

III.2.4.1. Effet de la dose de l’oxyhydroxyde 

La Figure III.37 montre l'effet de la dose de l’oxyhydroxyde de manganèse 

préparé (β-MnOOH) sur la capacité d'adsorption des ions phosphate et des ions 

chromate. On constate une augmentation du taux de fixation avec l'augmentation de la 

quantité de l’oxyhydroxyde jusqu'a une dose de 0,5 g/L pour les ions phosphate et    

1,25 g/L pour les ions chromate. A des doses supérieures, la capacité d’adsorption reste 

constante pour les deux ions.   
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Figure III.37: Effet de la dose de l’oxyhydroxyde sur la fixation des ions phosphate et 

des ions chromate [C0: 10 mg/L; t: 1 h]. 

III.2.4.2. Effet du pH 

L'effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur la 

feitknechite (β-MnOOH) est illustré dans la Figure III.38. Le taux de fixation des deux 

ions augmente avec l’augmentation du pH jusqu’à pH 8,5 pour les ions phosphate et pH 

7,3 pour les ions chromate; puis diminue à des valeurs de pH supérieures. En prenant en 

considération la valeur du pHPZC: 6,35 de la feitknechite, l’adsorption des deux ions 

parait plutôt chimique. Selon les diagrammes de distribution des espèces de phosphate 

et de chromate (Figures III.13 et III.14), les espèces: H2PO4
- et HPO4

2- et HCrO4
- et 

CrO4
2- sont impliquées dans l’adsorption des ions phosphate et des ions chromate 

respectivement, avec une affinité plus importante pour les espèces HPO4
2- et CrO4

2-. La 
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comparaison des taux de fixation montre qu’à pH < 6, la fixation des ions phosphate est 

plus importante. Dans le domaine de pH: 6-8, le pourcentage d’adsorption des ions 

chromate est supérieur à celui des ions phosphate. A pH > 8, l’oxyhydroxyde de 

manganèse préparé (β-MnOOH) a plus d’affinité pour les ions phosphate. 
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Figure III.38: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 0,5 g/L 

(phosphate), 1,25 g/L (chromate)]. 

[En insertion : Evolution de pH équilibre en fonction de pH initial]. 

Dans les deux cas, l’évolution du pH d’équilibre par rapport au pH initial (Figures 

insérées dans la Figure III.38), montre une diminution à pH > 7, confirmant la 

compétition des ions OH-.  
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III.2.4.3. Etude cinétique 

L’adsorption des ions phosphate et des ions chromate par l’oxyhydroxyde de 

manganèse préparé (β-MnOOH) est rapide. L'équilibre est attend au bout de 60 minutes 

(Figure III.39). Pour des périodes plus longues, l'adsorption tend à rester constante. Ce 

qui est en bon accord avec ce qui a été observé concernant la fixation des ions 

phosphate sur d’autres oxyhydroxydes et oxydes hydratés. Ainsi, les temps d’équilibre 

enregistrés pour l'oxyde de niobium hydraté et l’oxyde/hydroxyde d’aluminium sont   

30 min (Rodrigues et al., 2010a) et 120 min (Tanada et al., 2003) respectivement. Par 

ailleurs, l’équilibre de fixation des ions Sb(OH)6
− sur la manganite (γ-MnOOH) est 

atteint au bout de 60 min à pH: 4 (Wang et al., 2012b). 
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Figure III.39: Effet du temps de contact sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; dose de l’oxyhydroxyde:  

0,5 g/L (phosphate), 1,25 g/L (chromate); pH: 8 (phosphate), pH: 7,3 (chromate)]. 

Les paramètres des modèles cinétiques obtenus sont inclus dans le Tableau 

III.11. Selon les coefficients de corrélation calculés, la cinétique de fixation des ions 

phosphate peut être décrite par les cinq modèles utilisés suivant l'ordre: pseudo-second 

ordre > Elovich > pseudo-premier ordre > diffusion intra particulière > diffusion 

externe, celle des ions chromate selon l’ordre: pseudo-second ordre > pseudo-premier 

ordre > Elovich > diffusion intra particulière > diffusion externe. Les constantes de 

vitesse calculées par l’équation du modèle de pseudo-second ordre montrent que la 

fixation des ions chromate est plus rapide. Le modèle de pseudo-second ordre a bien 
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décrit aussi la cinétique de l’adsorption des ions chromate sur l’oxyde de zirconium 

hydraté (Rodrigues et al., 2010c). 

Tableau III.11 : Paramètres des modèles cinétiques d'adsorption des ions phosphate et 

des ions chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Diffusion externe 
Kext (min−1) 4,950 x 10−4 5,717 x 10−4 

R2 0,493 0,492 

Diffusion intra-

particulaire 

C  17,637 7,462 

Kint (mg. g−1. min−1 2⁄ ) 0,183 0,163 

R2 0,873 0,904 

Pseudo-premier 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 2,94 2,01 

K (min−1) 0,027 0,129 

R2 0,892 0,972 

Pseudo-second 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 19,98 8,91 

K (g. mg−1. min−1) 0,055 0,165 

R2 0,999 1 

Elovich 

α (mg. g−1. min−1) 3,62 x 1011 6,835 x 108 

β (g mg⁄ ) 1,610 2,930 

R2 0,976 0,959 

Les courbes cinétiques calculées (Figure III.40) confirment que la fixation des 

ions phosphate sur la feitknechite (β-MnOOH) est bien décrite par les modèles de 

pseudo-second ordre, d’Elovich et de diffusion intra particulaire. Cependant celles de la 

fixation des ions chromate révèlent que seul le modèle de pseudo-second ordre est 

convenable. Par conséquent, dans les deux cas, l’adsorption chimique est importante 

avec l’intervention des attractions électrostatiques dans le cas des ions phosphate.  
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Figure III.40: Modélisation de la cinétique de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse. 

III.2.4.4. Effet de la concentration initiale des ions phosphate/chromate 

Une augmentation de la capacité d'adsorption est enregistrée quand la 

concentration des deux ions augmente (Figure III.41). Cependant le taux de fixation 

diminue. Dans le domaine des concentrations étudiées, aucune saturation n'est observée 

dans les deux cas. A des faibles concentrations initiales, les sites d’adsorption au niveau 

de l’oxyhydroxyde de manganèse sont vacants et ont tendance à fixer les ions phosphate 

et les ions chromate. Selon la classification de Giles, l’isotherme expérimentale est de 

type H dans le cas des ions phosphate et L dans le cas des ions chromate (Figure III.42). 

L’isotherme de type L suggère une saturation progressive de l’adsorbant (Giles et al., 

1974). L’isotherme de type H, représente un cas extrême du type-L, où la pente à 

l’origine est très élevée et la partie initiale de l’isotherme est verticale (Giles et al., 

1960). Ce qui confirme l’affinité importante de l’oxyhydroxyde de manganèse préparé 

(β-MnOOH) pour les ions phosphate. 
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Figure III.41: Effet de la concentration initiale sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse [t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde:      

0,5 g/L (phosphate), 1,25 g/L (chromate); pH: 8 (phosphate), pH: 7 (chromate)]. 

Les principaux paramètres caractérisant les modèles d’isotherme, sont regroupés 

dans le Tableau III.12. Selon les valeurs des coefficients de corrélation, l’isotherme 

d’adsorption des ions phosphate peut être décrite par ces modèles selon l’ordre: 

Langmuir > Temkin > Freundlich, celle des ions chromate selon l’ordre: Freundlich > 

Langmuir > Temkin. 
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Tableau III.12 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Langmuir 

qm (mg/g) 184,16 10,91 

K (L.mg-1) 0,157 33,450 

R2 0,992 0,947 

Freundlich 

n 1,735 2,810 

K (mg.g-1) 22,298 19,144 

R2 0,782 0,987 

Temkin 

∆Q (J. mol−1) 2,136 ×  104 8,526 × 103 

KT (L. mg−1) 7,508 133,414 

R2 0,950 0,901 

Les courbes calculées (Figure III.42) montrent que le modèle de Temkin est 

approprié pour illustrer l’isotherme expérimentale de la fixation des ions phosphate et 

que celui de Freundlich est plus adapté pour décrire la fixation des ions chromate.  
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Figure III.42: Modélisation des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse. 

III.2.4.5. Effet des ions compétiteurs 

 Les résultats obtenus (Figures III.43 et III.44) montrent que la fixation des ions 

phosphate sur la feitknechite (β-MnOOH) est affectée par la présence des ions sulfate et 

chromate. Aux pH étudiés, une diminution de la capacité d’adsorption des ions 

phosphate est enregistrée selon l’ordre: chromate ≈ sulfate > tartrate ≈ oxalate. La 

présence des ions citrate ne montre aucun effet sur la rétention des ions phosphate. 

Généralement, l’influence des anions sur l’adsorption est liée à leur affinité vers 
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l’adsorbant (Zhou et al., 2012) et la diminution de l’adsorption correspond à un 

processus d’adsorption compétitive (Wang et al., 2012b). En plus, une compétition entre 

l'anion inorganique et les acides organiques a été observée dans plusieurs études 

d'adsorption (Kreller et al., 2003). 

Selon les résultats présentés dans la Figure III.44, à pH 6, la fixation des ions chromate 

sur l’oxyhydroxyde de manganèse préparé (β-MnOOH) est réduite en présence des 

anions étudiés impliquant un effet compétitif selon l’ordre: phosphate ≈ tartrate > 

sulfate ≈ citrate ≈ oxalate. Cela s'explique par l'importance de la fixation de ces anions; 

ce qui entraine une concurrence significative entre ces anions et les ions chromate. À 

pH 7,0, la diminution du taux d'adsorption des ions chromate suit l'ordre: phosphate > 

tartrate > citrate ≈ sulfate. Aucun effet n’est observé en présence des ions oxalate. 

L'adsorption des ligands organiques est principalement dominée par les effets 

électrostatiques (Cornell et Schwertmann, 1996). Les anions des acides qui se dissocient 

partiellement comme l’acide oxalique, sont plus adsorbés sur les surfaces des 

hydroxydes aux pH proches de leurs pka (Liu et al., 1999 dans Boukhalfa, 2006). 

 

Figure III.43: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 0,5 g/L]. 
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Figure III.44: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 1,25 g/L]. 

Les résultats obtenus (Figure III.45) montrent une légère augmentation de la 

fixation des ions phosphate sur la feitknechite (β-MnOOH) en présence des ions Cu(II) 

et Zn(II). L’augmentation du taux d’adsorption en milieu basique peut être interprétée 

par la formation des complexes ternaires. En solution, les espèces CuHPO4 et ZnHPO4 

sont prédominantes à pH > 7 (Serpaud et al., 1994). A pH > 8, l’espèce PbHPO4 est 

prédominante, impliquant l’augmentation de la charge positive de la surface et la 

formation du précipite. Selon Serpaud et al., (1994), en présence des ions phosphate, le 

cadmium existe essentiellement sous forme Cd(II) à pH > 4. Ce qui implique l’absence 

de formation de complexe ternaire. Les effets de la présence des ions Cd(II) et Pb(II) 

dépendent du pH. A pH 9,6, le taux de fixation des ions phosphate diminue en leur 

présence. 

L'évolution de la fixation des ions chromate en présence des métaux Cu(II), Zn(II), 

Cd(II) et Pb(II) est illustrée dans la Figure III.46. Aucun effet n'est observé à pH 7,0. 

Cependant, à pH 8, l'adsorption des ions chromate diminue en présence des ions Zn (II) 

et Pb (II) et augmente en présence des ions Cu (II) et Cd (II). Cette amélioration peut 

être expliquée par les interactions électrostatiques qui résulte de la fixation de ces 

cations. 
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Figure III.45: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyhydroxyde: 0,5 g/L]. 

 

Figure III.46: Effets des cations compétiteurs de la fixation des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de manganèse [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyhydroxyde: 1,25 g/L]. 
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III.2.5. Fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de fer (α-FeOOH) 

III.2.5.1. Effet de la dose de l’oxyhydroxyde 

Les résultats obtenus (Figure III.47) montrent que les quantités de phosphate et 

de chromate retenues par la goethite (α-FeOOH) augmente graduellement avec 

l'augmentation de la dose jusqu’à une dose de 4 g/L pour les deux ions.  
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Figure III.47: Effet de la dose de l’oxyhydroxyde sur la fixation des ions phosphate et 

des ions chromate [C0: 10 mg/L; t: 1 h]. 

III.2.5.2. Effet du pH 

L’évolution de la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de fer préparé (α-FeOOH) en fonction du pH est présentée dans la 

Figure III.48. Le taux de fixation des deux ions est maximal à pH < 8. Cela peut être 

expliqué par la charge de surface de la goethite (α-FeOOH) qui est chargée positivement 

(pHPZC: 8,2), favorisant l'adsorption des anions et impliquant une interaction 

électrostatique. Les espèces H2PO4
- et HPO4

2- et HCrO4
- et CrO4

2- sont prédominantes 

dans ce domaine de pH. Au delà de ce pH, la diminution de l’adsorption est plus 

importante dans le cas des ions chromate. Cette tendance d’évolution est en bon accord 

avec les résultats de certains auteurs qui ont déjà étudié l’adsorption des ions phosphate 

et chromate sur la goethite avec des concentrations plus élevée dans le cas des ions 

phosphate et plus faible dans le cas des ions chromate (Boukemara et al., 2016; 



RESULTATS ET DISCUSSION                                    Etude Macroscopique  

 

  
89 

 
  

Weerasooriya et Tobschall, 2000). Elle est aussi en accord avec l’évolution de 

l’adsorption des ions arséniate sur la goethite (Gao et Mucci, 2003).  
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Figure III.48: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de fer [C0: 10 mg/L; dose de l’oxyhydroxyde: 3 g/L; t: 1 h]. 

[En insertion : Evolution de pH équilibre en fonction de pH initial]. 

Les Figures insérées dans la Figure III.48 qui représentent l’évolution du pH d’équilibre 

en fonction du pH initial, montre une certaine stabilité du pH durant le processus 

d’adsorption des deux ions, confirmant l’intervention d’une physisorption.  
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III.2.5.3. Etude cinétique 

La fixation des ions phosphate et des ions chromate sur la goethite (α-FeOOH) 

est rapide (Figure III.49). Pour un temps de contact de 10 min, le pourcentage 

d’adsorption des ions phosphate est de 97 %, celui des ions chromate est de 80 %. 

L'adsorption semble atteindre l'équilibre après 30 min dans le cas des ions phosphate.   
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Figure III.49: Effet du temps sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate 

sur l’oxyhydroxyde de fer [C0: 10 mg/L; dose de l’oxyhydroxyde: 2 g/L (phosphate),    

3 g/L (chromate); pH: 5 (phosphate), pH: 7 (chromate)]. 

L'application des différentes équations cinétiques donne les paramètres présentés 

dans le Tableau III.13. Selon les coefficients de corrélation calculés, la cinétique 

d’adsorption des ions phosphate suit les modèles utilisés selon l'ordre: pseudo-second 

ordre > pseudo-premier ordre ≈ Elovich > diffusion intra particulaire > diffusion 

externe. Celle des ions chromate suit les modèles cinétiques selon l’ordre: pseudo-

second ordre > Elovich > pseudo-premier ordre > diffusion intra particulaire > diffusion 

externe. Les valeurs des constante de vitesse d’adsorption calculées par l’équation du 

modèle du pseudo-second ordre, suggèrent que la fixation des ions phosphate est plus 

rapide. Ce qui n’est pas en accord avec ce que nous avons enregistré dans le cas de 

l’oxyhydroxyde de manganèse préparé (β-MnOOH).  
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Tableau III.13 : Paramètres des modèles cinétiques d'adsorption des ions phosphate et 

des ions chromate sur l’oxyhydroxyde de fer. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Diffusion externe 
Kext (min−1) 2,257 x 10−4 0,001 

R2 0,345 0,617 

Diffusion intra-

particulaire 

C  4,681 2,663 

Kint (mg. g−1. min−1 2⁄ ) 0,028 0,051 

R2 0,858 0,893 

Pseudo-premier 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 3,79 0,53 

K (min−1) 0,047 0,021 

R2 0,973 0,968 

Pseudo-second 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 4,95 3,29 

K (g. mg−1. min−1) 0,683 0,252 

R2 1 1 

Elovich 

α (mg. g−1. min−1) 1,312 x 1022 1,624 x 106 

β (g mg⁄ ) 11,689 6,443 

R2 0,976 0,972 

Les courbes cinétiques calculées (Figure III.50) montrent que l'adsorption des 

ions phosphate et des ions chromate sur la goethite (α-FeOOH) est bien décrite par les 

modèles du pseudo-second ordre, d’Elovich et de diffusion intra particulaire. Par 

conséquent, les deux ions sont retenus par un même mécanisme. Les mêmes modèles 

ont bien décrit la cinétique de fixation des ions phosphate sur la goethite avec une 

concentration supérieure à celle utilisée dans notre étude (Boukemara et al., 2016) et sur 

la maghemite (Bouhouf et al., 2015). 
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Figure III.50: Modélisation de la cinétique de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde de fer. 

III.2.5.4. Effet de la concentration initiale des ions phosphate/chromate 

Dans le domaine des concentrations testées (Figure III.51), le taux de fixation 

des ions phosphate diminue avec l’augmentation de sa concentration initiale; celui des 

ions chromate reste fixe à des concentrations initiales inférieures à 16 mg/L puis 

diminue pour des concentrations plus importantes. Ce qui suggère l’importance des sites 

d’adsorption disponibles. 

Les isothermes expérimentales sont de type L dans le cas de la fixation des ions 

phosphate et de type H dans le cas de la fixation des ions chromate (Figure III.52). Dans 

le domaine de concentration étudié, aucune saturation n’est observée dans le cas des 

ions phosphate.  
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Figure III.51: Effet de la concentration initiale sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyhydroxyde de fer [t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 2 g/L 

(phosphate), 3 g/L (chromate); pH: 5 (phosphate), pH: 4 (chromate)]. 

Selon les coefficients de corrélation calculés (Tableau III.14), les isothermes 

expérimentales de l’adsorption des deux ions peuvent être décrites par les modèles 

appliqués selon l'ordre: Freundlich > Temkin > Langmuir. Le coefficient de Freundlich 

calculé est supérieur à 1, montrant une affinité de l’oxyhydroxyde de fer pour les deux 

ions.  
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Tableau III.14 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde de fer. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Langmuir 

qm (mg/g) 7,58 9,72 

K (L.mg-1) 9,388 35,476 

R2 0,870 0,743 

Freundlich 

n 4,388 12,86 

K (mg.g-1) 5,002 5,465 

R2 0,985 0,983 

Temkin 

∆Q (J. mol−1) 1,376 ×  104 6,197 × 104 

KT (L. mg−1) 76,101 8,912 × 105 

R2 0,913 0,950 

Le tracé des isothermes calculées (Figure III.52), confirme bien que le modèle 

de Freundlich peut décrire les isothermes expérimentales dans les deux cas. Le modèle 

de Temkin peut aussi décrire l’isotherme d’adsorption des ions chromate. Les études 

d’adsorption des anions sur la goethite ont été bien décrites par le modèle de Langmuir 

dans le cas des ions sulfate (Juang et Wu, 2002) et de Freundlich dans le cas des ions 

arséniate (Gao et Mucci, 2003).  
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Figure III.52 : Modélisation des isothermes de la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyhydroxyde de fer. 

III.2.5.5. Effet des ions compétiteurs 

Les résultats obtenus montrent que la présence des ions compétiteurs n'a aucun 

effet sur la fixation des ions phosphate sur la goethite (α-FeOOH) à pH 5 (Figure 

III.53). A pH 3, la diminution de la fixation des ions phosphate en présence des ions 

oxalate, traduit une compétition significative entre les deux anions. Nagarajah et al., 

(1970) ont montré que les anions organiques tels que l'ion oxalate, sont très efficaces 

pour réduire l'adsorption des ions phosphate sur la kaolinite et la goethite. Ce qui peut 
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être expliqué par l’affinité des ions oxalate pour la goethite dans ce domaine de pH. 

D’autre part, il a été montré que l’adsorption des ions oxalates sur les oxydes de fer tel 

que la goethite est rapide (Inskeep, 1989). Par ailleurs, Persson et Axe., (2005) ont 

montré la formation d’un complexe de sphère interne d’oxalate avec la goethite à faible 

pH. 

 

Figure III.53: Effets des anions compétiteur sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde de fer [C0: 10 mg/L; t: 1 h ; dose de l’oxyhydroxyde: 3 g/L]. 

L'adsorption des ions chromate est significativement réduite en présence des ions 

phosphate impliquant un effet compétitif (Figure III.54). A pH 4, la présence des autres 

anions n’a pas d’effet significatif sur la fixation des ions chromate. A pH 6, la fixation 

des ions chromate sur la goethite est réduite en présence des anions étudiés selon 

l’ordre: phosphate > sulfate > citrate ≈ tartrate ≈ oxalate.  

 

Figure III.54: Effets des anions sur la fixation des ions chromate sur l’oxyhydroxyde 

de fer [C0: 10 mg/L; t: 1 h ; dose de l’oxyhydroxyde: 3 g/L]. 
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Les effets de la présence des ions Cu(II), Zn(II), Cd(II) et Pb(II) sur la fixation 

des ions phosphate sont également liés à la nature du métal et du pH (Figure III.55). A 

pH 8,6, aucun effet n’est observé en présence des ions Cu(II) et Cd(II) et une 

diminution est enregistrée en présence des ions Zn(II). La présence des ions Pb(II) 

implique une diminution de la fixation des ions phosphate à pH 8,6 et une augmentation 

à pH 10. Xie et Giammar (2007) ont montré que la sorption du plomb sur la goethite se 

renforce par la présence des ions phosphate. Cependant, Weesner et Bleam (1998) n’ont 

pas observé un effet significatif dans l’adsorption des ions Pb(II) sur la goethite en 

présence des ions phosphate. En présence des ions Cd(II), une amélioration de la 

fixation des ions phosphate est observée à pH 10. D’après les résultats de Lee et 

Doolittle (2002), l’adsorption des ions Cd(II) a tendance à diminuer en présence des 

ions dihydrogénophosphate et à augmenter en présence des ions hydrogénophosphate 

dans les sols. Ce qui montre l’importance de la spéciation. Par ailleurs, plusieurs études 

ont montré que la présence des phosphate améliore l’adsorption des ions Cd (II) par la 

goethite (Venema et al., 1997; Collins et al., 1999; Wang et Xing, 2002,2004) et il a été 

suggéré que ceci est uniquement dû à l’interaction électrostatique. 

 

Figure III.55: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde de fer [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 

3 g/L]. 
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A pH 5, la présence des métaux n'a aucun effet sur la fixation des ions chromate sur la 

goethite (Figure III.56). A pH 8,5, l'adsorption des ions chromate est améliorée en 

présence des ions Cu(II), Cd(II) et Pb(II) selon l’ordre: Cd(II) > Pb(II) > Cu(II). Les 

effets électrostatiques et la formation de complexes ternaires peuvent provoquer cette 

amélioration. 

 

Figure III.56: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde de fer [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 

3 g/L]. 
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III.2.6. Fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium (γ-AlOOH) 

III.2.6.1. Effet de la dose de l’oxyhydroxyde 

L’évolution du pourcentage de fixation des ions phosphate et des ions chromate 

sur la boehmite montre que pour la concentration testée, la dose optimale de 

l’oxyhydroxyde d’aluminium (γ-AlOOH) est de 0,3 g/L pour les deux ions (Figure 

III.57).  

0.0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6
0

15

30

45

60

75

90

105

 

 

A
d

so
rp

ti
o

n
 (

 %
 )

Dose ( g/L )

  Phosphate

  Chromate

 

Figure III.57: Effet de la dose de l’oxyhydroxyde sur la fixation des ions phosphate et 

des ions chromate [C0: 10 mg/L; t: 1 h]. 

III.2.6.2. Effet du pH 

L’évolution de la fixation des ions phosphate et des ions chromate en fonction du 

pH est présentée dans la Figure III.58. Le taux de fixation des ions phosphate augmente 

avec l’augmentation du pH jusqu’à pH 4,5. Le maximum de fixation est enregistré dans 

le domaine de pH 4,5 à 8. Ce domaine de pH est plus large que celui observé par Li et 

al., (2010b) qui ont obtenu un maximum d’adsorption des ions phosphate sur la 

boehmite dans le domaine de pH compris entre 4 et 4,5 à une concentration supérieur à 

celle utilisée dans la présente étude. Les résultats de la fixation des ions chromate, 

montrent une augmentation du taux d’adsorption à pH acide, atteignant un maximum 

dans le domaine de pH 3,5 – 7, suivie par une diminution progressive. Ces résultats se 

rapprochent de ceux d’une autre étude  où le maximum de fixation a été enregistré dans 

l’intervalle de pH de 3-6 (Granados-Correa et Jiménez-Becerril, 2009). Selon la valeur 
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du pHPZC (4,70), l’interaction des ions phosphate et des ions chromate avec la surface de 

la boehmite (γ-AlOOH) est plutôt chimique.  A pH < 3,5, le taux de fixation des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium préparé est supérieur à celui des ions 

phosphate. Cependant, à des valeurs supérieures, la boehmite (γ-AlOOH) adsorbe 

mieux les ions phosphate.  
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Figure III.58: Effet du pH sur la fixation des ions phosphate et des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; dose de l’oxyhydroxyde: 0,3 g/L; t: 1 h]. 

[En insertion : Evolution de pH équilibre en fonction de pH initial]. 

Une certaine stabilité du pH d’équilibre durant le processus d’adsorption des ions 

phosphate est observé à pH initiale < 4,5. Ce qui implique que dans ce domaine de pH, 

le processus de fixation est électrostatique. L’évolution du pH d’équilibre après fixation 
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des ions chromate par rapport au pH initial, montre d’une part une augmentation à      

pH < 5 confirmant l’échange avec OH- et d’autre part une diminution à pH supérieur, 

confirmant la compétition des ions OH- (Figures insérée dans Figure III.58). 

III.2.6.3. Etude cinétique 

La fixation des ions phosphate et des ions chromate sur la boehmite (γ-AlOOH) 

est aussi caractérisée par une cinétique rapide. Le temps d’équilibre est enregistré après 

20 min dans le cas des ions phosphate et 30 min dans le cas des ions chromate (Figure 

III.59). Ce qui est en accord avec l’étude de Granados-Correa et Jiménez-Becerril 

(2009), qui ont aussi enregistré un temps d’équilibre qui ne dépasse pas une heure pour 

l’adsorption des ions Cr (VI) à pH 5,5.  
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Figure III.59: Effet du temps de contact sur la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; dose de l’oxyhydroxyde:    

0,3 g/L; pH: 5 (phosphate), pH: 4 (chromate)]. 

D’après les coefficients de corrélation calculés (Tableau III.15), le modèle 

cinétique du pseudo-second ordre décrit bien l’adsorption des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium préparé (γ-AlOOH). Concernant la fixation des ions 

chromate, les trois modèles pseudo-second ordre, Elovich et diffusion intra particulaire 

peuvent décrire les données expérimentales selon l’ordre: pseudo-second ordre > 

Elovich > diffusion intra particulaire. Dans les deux cas, les valeurs calculées de la 

capacité d’adsorption à l’équilibre par le modèle de pseudo-second ordre s'accordent 

également avec les données expérimentales. Le modèle du deuxième ordre a bien décrit 
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aussi la cinétique de l’adsorption des ions phosphate sur l’oxyde de niobium hydraté 

(Rodrigues et da Silva, 2010b) et celle des ions chromate sur l’oxyde de zirconium 

hydraté (Rodrigues et al., 2010c).  

Tableau III.15 : Paramètres des modèles cinétiques d'adsorption des ions phosphate et 

des ions chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Diffusion externe 
Kext (min−1) 0,006 0,011 

R2 0,426 0,789 

Diffusion intra-

particulaire 

C  25,681 23,240 

Kint (mg. g−1. min−1 2⁄ ) 1,389 2,373 

R2 0,565 0,944 

Pseudo-premier 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 7,58 9,23 

K (min−1) 0,205 0,097 

R2 0,915 0,923 

Pseudo-second 

ordre 

qe (mg g⁄ ) 33,47 35,73 

K (g. mg−1. min−1) 0,086 0,034 

R2 0,999 0,999 

Elovich 

α (mg. g−1. min−1) 4,037 x 104 6,654 x 103 

β (g mg⁄ ) 0,441 0,313 

R2 0,787 0,975 

Les courbes calculées présentées dans la Figure III.60, montrent bien 

l’adéquation du modèle cinétique du pseudo-second ordre pour la fixation des ions 

phosphate et des modèles du pseudo-second ordre et d’Elovich pour la fixation des ions 

chromate. Ce qui implique que dans les deux cas l’adsorption chimique peut être 

prédominante. 
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Figure III.60: Modélisation de la cinétique de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium. 

III.2.6.4. Effet de la concentration initiale des ions phosphate/chromate 

Dans le domaine des concentrations testées, les capacités d’adsorption des ions 

phosphate et des ions chromate augmentent lorsque la concentration initiale augmente. 

Un plateau est observé, traduisant la saturation des sites actifs de l’oxyhydroxyde 

d’aluminium. La capacité d’adsorption maximale est atteinte à partir d’une 

concentration initiale de 60 mg/L de phosphate et de 16 mg/L de chromate (Figure 

III.61). Dans les deux cas, le rendement de fixation diminue avec l’augmentation de la 

concentration initiale avec une certaine stabilité aux faibles concentrations dans le cas 

des ions phosphate à l’inverse de ce qu’on a enregistré dans le cas de l’oxyhydroxyde de 
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manganèse. Le taux de fixation des ions chromate le plus faible est enregistré à la 

concentration initiale de chromate la plus faible, impliquant que les sites de fixation ne 

sont pas directement disponibles.  
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Figure III.61: Effet de la concentration initiale sur la fixation des ions phosphate et des 

ions chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium [dose de l’oxyhydroxyde: 0,3 g/L;        

t: 1 h; pH [6-8]). 

La comparaison des valeurs des coefficients de corrélations obtenus par 

application des trois modèles d’isotherme (Tableau III.16), révèle que l’isotherme 

d’adsorption des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium peut être décrite par 

les équations utilisées selon l’ordre: Langmuir > Freundlich > Temkin et celle des ions 
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chromate selon l'ordre: Temkin > Langmuir > Freundlich. Ce qui suggère des 

mécanismes de fixation différents. 

Tableau III.16 : Paramètres des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium. 

Modèle Paramètres Phosphate Chromate 

Langmuir 

qm (mg/g) 132,45 61,91 

K (L.mg-1) 0,356 1,044 

R2 0,926 0,970 

Freundlich 

n 9,252 4,331 

K (mg.g-1) 81,941 36,225 

R2 0,899 0,948 

Temkin 

∆Q (J. mol−1) 4,678 ×  104 2,310 × 104 

KT (L. mg−1) 4,962 × 105 1,204 × 102 

R2 0,836 0,977 

Les courbes non linéaires tracées (Figure III.62) impliquent que les modèles de 

Temkin et de Freundlich décrivent mieux l’isotherme expérimentale de la fixation des 

ions phosphate à faible concentration. Pour une concentration initiale de phosphate 

supérieure à 30 mg/L, le modèle de Langmuir est plus approprié pour décrire les 

données expérimentales. Cependant, l’isotherme expérimentale de la fixation des ions 

chromate ne peut être décrite que par le modèle de Temkin. Granados-Correa et 

Jiménez-Becerril (2009) ont montré que les équations de Freundlich, Langmuir et 

Dubinin-Radushkevich peuvent décrire l’isotherme d’adsorption des ions chromate sur 

la boehmite. Les données expérimentales de l’adsorption des ions phosphate ont été 

bien décrites par le modèle de Langmuir dans le cas de la pseudo-boehmite (Yang et al., 

2007) et de la boehmite (Li et al., 2010b). 
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Figure III.62: Modélisation des isothermes de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium. 

III.2.6.5. Effet des ions compétiteurs 

L’évolution de la fixation des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium 

(γ-AlOOH) en présence des anions compétiteurs à différents pH, illustrée dans la Figure 

III.63, ne montre des effets qu’à pH: 3,2. A pH 5,6 et 8,0, la présence des anions 

compétiteurs n’a aucun effet. A pH 3,2, les ions sulfate n’ont aucun effet; les ions 

oxalate ont l’effet le plus important. Ce qui traduit une compétition significative entre 

les deux anions. La diminution du taux d’adsorption en présence des autres anions suit 

l’ordre: oxalate > tartrate > chromate > citrate.  
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Figure III.63: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 0,3 g/L]. 

Les effets de la présence des anions sur la fixation des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium sont présentés dans la Figure III.64. Les résultats obtenus 

montrent que l'adsorption des ions chromate est fortement réduite en présence des 

anions compétiteurs, surtout en présence des ions phosphate, citrate et oxalate. En 

présence de ces derniers, la fixation des ions chromate est complètement inhibée à pH 

4,6. L’effet de la présence des ions tartrate dépend du pH. L’effet le plus importante est 

enregistré à pH 8,8. Aux pH étudiés, la fixation des ions chromate sur l’oxyhydroxyde 

d’aluminium diminue en présence des ions compétiteurs selon l’ordre: oxalate > 

phosphate ≈ citrate > sulfate. Ce qui peut être justifié par la compétition directe sur les 

sites d’adsorption entre les espèces des ions chromate et les ions compétiteurs. 
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Figure III.64: Effets des anions compétiteurs sur la fixation des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; t: 1 h; dose de l’oxyhydroxyde: 0,3 g/L]. 

 L’évolution de la fixation des ions phosphate en présence des cations à différents 

pH, illustrée dans la Figure III.65, montre que l’effet de la présence des cations 

métalliques Cu(II), Zn(II), Cd(II) et Pb(II) n’est significatif qu’à pH 10,2. Une 

augmentation du taux d’adsorption est enregistrée. Ce qui peut être expliqué par 

l’augmentation des charges positives résultantes de la fixation de ces cations sur la 

boehmite (γ-AlOOH).  

 

Figure III.65: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions phosphate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyhydroxyde: 0,3 g/L]. 
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Aux pH étudiés et à l’exception des ions Cd(II) à pH 10, la présence de tous les cations 

implique la diminution du taux de fixation des ions chromate sur la boehmite              

(γ-AlOOH). Leurs effets sont aussi plus importants à pH: 6,2 qu’à pH: 10,1. Une 

inhibition de la fixation des ions chromate sur la boehmite (γ-AlOOH) en présence des 

ions Cu(II) et Zn(II) est enregistrée à pH: 10 (Figure III.66). Les effets de ces métaux 

suivent l’ordre: Cu(II) ≈ Zn(II) > Pb(II) > Cd(II). Ce qui montre qu’ils  peuvent rivaliser 

avec le chromate pour la complexation de surface avec l’oxyhydroxyde. 

 

Figure III.66: Effets des cations compétiteurs sur la fixation des ions chromate sur 

l’oxyhydroxyde d’aluminium [C0: 10 mg/L; Ccations: 0,01 mM; t: 1 h; dose de 

l’oxyhydroxyde: 0,3 g/L]. 
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Conclusion 

La comparaison des résultats de la fixation des ions phosphate et des ions 

chromate sur les oxyhydroxydes préparés montre que: 

 La fixation maximale des ions  phosphate sur les oxyhydroxydes de manganèse, 

de fer et d’aluminium préparés est maximale à pH: 8,5, à pH<8 et à 4,5<pH<8 

respectivement. Celle des ions chromate est optimale à pH<8 pour les 

oxyhydroxydes de manganèse et de fer et dans le domaine 3,5<pH<7 pour 

l’oxyhydroxyde d’aluminium.  

 La cinétique de fixation des ions phosphate et des ions chromate sur les 

oxyhydroxydes est rapide. Le temps d’équilibre le plus court est observé dans le 

cas de l’oxyhydroxyde d’aluminium.  

 Aux pH du maximum de fixation et selon les capacités maximales d’adsorption, 

les ions phosphate implique l’ordre d’affinité suivant:  

Oxyhydroxyde de Manganèse > Oxyhydroxyde d’Aluminium > Oxyhydroxyde de Fer ; 

           Les ions chromate impliquent l’ordre d’affinité suivant: 

Oxyhydroxyde d’Aluminium > Oxyhydroxyde de Manganèse > Oxyhydroxyde de Fer 

La comparaison des capacités maximales d’adsorption des ions phosphate et des 

ions chromate sur les oxyhydroxydes de manganèse, de fer et d’aluminium préparés 

dans la présente étude avec celles obtenues avec d’autres solides (Tableau III.17), 

montre que les oxyhydroxydes de manganèse et d’aluminium préparés peuvent être 

considérés comme des bons adsorbants pour l’élimination des ions phosphate et des 

ions chromate dans les eaux. 
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Tableau III.17: Comparaison des capacités d’adsorption de différents adsorbants des 

ions phosphate et des ions chromate. 

Adsorbant pH 𝐐𝐦𝐚𝐱 (mg/g) Référence 

Adsorption des ions phosphate 

ZrO2 6,7-6,9 91,05 Liu et al., 2008 

Ferrihydrite 6,5 52,09 Wang et al., 2015 

Oxyde de niobium 

hydraté 
2 56,26 Rodrigues et al., 2010 

Hématite 4,5 1,69 Wang et al., 2013 

Feitknechtite 8 184,16 Cette étude 

Goethite 5 7,58 Cette étude 

Boehmite 6-8 132,45 Cette étude 

Adsorption des ions chromate 

Hausmannite 4 9,59 Cantu et al., 2014 

Hématite 
8 5,13 Ajouyed et al., 2010 

2 1,43 Huang et al., 2016 

Akaganeite 7 0,13 Xu et al., 2012 

Dolomite 2 22,33 Albadarin et al., 2012 

Illite 2-2,6 0,62 Ajouyed et al., 2011 

Kaolinite 
2-4 1,27 Ajouyed et al., 2011 

4 0,99 Fritzen et al., 2006 

Montmorillonite 2 0,37 Fritzen et al., 2006 

Feitknechtite 7 10,91 Cette étude 

Goethite 4 9,72 Cette étude 

Boehmite 6-8 61,92 Cette étude 
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III.3.1. Généralités sur la spectroscopie infrarouge

Les ondes infrarouges sont les ondes électromagnétiques dont la longueur d'onde

est comprise entre le visible et les microondes. La spectroscopie IR est une technique

basée sur l'absorption de ces ondes par les molécules organiques ou inorganiques, ce qui

induit des vibrations des liaisons chimiques. On peut comparer la vibration de deux

atomes liés par une liaison chimique à celle de deux boules de masses mA et mB reliées

par un ressort de raideur k (Figure III.67). La fréquence fondamentale de vibration ν est

donnée par la relation (loi de Hooke): = (17), = (18)

ν: fréquence de la vibration; µ: masse réduite; k: constante de force de la liaison; mA et mB:

masse des atomes A et B, respectivement.

Figure III.67: Masses et ressort figurant les atomes et la liaison.

Les deux principaux types de vibrations sont l’élongation (stretching) et la déformation

(bending). Généralement, les élongations sont situées dans une gamme de nombres

d’onde supérieure à celle des déformations. La vibration d’élongation (d’allongement

ou de valence) correspond à un mouvement des atomes le long de l’axe de la liaison. Ce

mouvement implique une variation de la distance interatomique. Ce mode de vibration

peut être symétrique avec conservation de la symétrie moléculaire ou asymétrique avec

une perte d’un ou de plusieurs éléments de symétrie de la molécule, ce qui exige plus

d’énergie. La vibration de déformation est un mouvement des atomes en dehors de l’axe

de la liaison. Lors de ce mouvement, la distance interatomique reste constante. Cette

vibration peut se réaliser dans le plan ou perpendiculairement au plan. Les vibrations de

déformation sont d’intensité plus faible que celle de l’élongation. Elles sont nombreuses

et beaucoup plus sensibles à l’environnement car elles ont besoin pour se produire d’un

volume plus important et peuvent être entravées par la présence d'atomes voisins. La

Figure III.68 présente les modes de vibrations fréquemment rencontrés.
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Modes de vibration

Modes de déformation

Figure III.68: Les modes de vibrations moléculaires (Taleb, 2013).

III.3.2. Éléments de symétrie et groupes ponctuels

Un élément de symétrie est une entité géométrique par rapport auquel une ou

plusieurs opérations de symétrie peuvent être effectuées. Chaque molécule possède un

set d’opérations de symétrie qui décrit sa symétrie globale et qu’on appelle groupe

ponctuel (Ruello, 2015). Les molécules peuvent avoir les éléments de symétrie suivants

(Nakamoto, 1986):

 Un axe de symétrie, Cp

Si la rotation d'un angle de 360°/p autour d'un axe produit une configuration

indiscernable de l'originale, l'axe s'appelle un axe de symétrie de pliage p, Cp. Par

exemple, un double axe C2, implique qu'une rotation de 180° autour de l'axe reproduit la

configuration d'origine. Une molécule linéaire a un axe de symétrie infinie (désigné par

∞-fold), C∞.

 Un plan de symétrie, σ

Si le reflet d'une molécule par rapport à un plan produit une configuration indiscernable

de l'originale, le plan s'appelle un plan de symétrie.
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 Un axe de rotation-réflexion de p-Fold, Sp

Si la rotation de 360°/p autour de l'axe, suivie d'une réflexion à un plan perpendiculaire

à l'axe produit une configuration indiscernable de l'originale, l'axe est appelé axe de

réflexion-rotation du pli. Une molécule peut avoir un axe de réflexion-rotation à deux,

trois, quatre, cinq ou six fois ou plus. Une molécule linéaire symétrique a un axe S∞. La

présence de Sp signifie toujours la présence de Cp aussi bien que σ lorsque p est impair.

 Un centre de symétrie, i

Si la réflexion au centre, c'est-à-dire l'inversion, produit une configuration indiscernable

de l'originale, le centre s'appel un centre de symétrie. Cette opération modifie les signes

de toutes les coordonnées impliquées.

 Identité, I

Cet élément de symétrie est possédé par chaque molécule quel que soit son degré

d'asymétrie, l'opération correspondante étant de laisser la molécule inchangée.

Théoriquement, il existe un nombre infini de groupes ponctuels, car il n'y a pas de

restriction sur l'ordre (p) des axes de rotation qui peuvent exister dans une molécule

isolée. Cependant, pratiquement, il existe peu de molécules et d'ions qui possèdent un

axe de rotation supérieur à C6. Les principaux groupes sont (Nakamoto, 1986):

1. Cp: des molécules ayant seulement un Cp et aucun autre élément de symétrie: C1,

C2, C3, et etc.

2. Cph: des molécules ayant un Cp et un σh perpendiculaire à celle-ci: C1h ≡ C5, C2h,

C3h.

3. Cpv: molécules ayant un Cp et pσv à travers: C1v ≡ C5, C2v, C3v, C4v,…., C∞v.

4. Dp: molécules ayant un Cp et pC2 perpendiculaires au Cp et à angles égaux entre

eux: D1 ≡ C2, D2 ≡ V, D3, D4.

5. Dph: molécules ayant un Cp, pσv à travers à des angles de 360°/2p l'un par rapport

à l'autre, et un σh perpendiculaire au Cp: D1h ≡ C2v, D2h ≡ Vh, D3h, D4h, D5h,

D6h,….., D∞h.

6. Dpd: molécules ayant un Cp, pC2 perpendiculaire à celle-ci, et pσd qui traversent

le Cp et partage en deux les angles entre deux axes C2 successifs: D2d ≡ Vd, D3d,

D4d, D5d.

7. Sp: des molécules ayant seulement un Sp (p pair). Pour p impair, Sp est

équivalent à Cp x σh, pour lequel d'autres notations telles que C3h sont utilisées:

S2 ≡ C1, S4, S6.
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8. Td: des molécules tétraédriques régulières ayant trois axes C2 mutuellement

perpendiculaires, quatre axes C3, et un σd à travers chaque paire d'axes C3.

9. Oh: molécules cubiques régulières ayant trois axes C4 mutuellement

perpendiculaires, quatre axes C3 et un centre de symétrie.

L’ensemble des groupes ponctuels communs sont répertoriés dans le Tableau III.18

selon la notation de Schoenflies (Ruello, 2015; Klein, 2008):

Tableau III.18 : Groupes ponctuels communs.

Groupe ponctuel Eléments de symétrie Type de groupement moléculaire

C1 I

C2 I, C2

C5 I, σ

C2v I, C2, σv, σ-
v

C3v I, 2C3, 3σv

C∞v I, C2, 2Cv, ∞σ -
v

D2h I, 3C2, 3σ

D3h I, 2C3, 3C2, σv, i, 2S3, σv

D∞h I, 2∞C3, 2C4, i, ∞σv, 2S3

Td I, 8C3, 3C2, 2S3, 6σv

Oh

I, 8C3, 6C2, 6Cs, 3C3, i,

6Ss, 8Ss, 8Sd, 3dh, 6dd
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III.3.3. Mécanisme de la fixation des ions phosphate et des ions

chromate

La connaissance de la structure moléculaire des complexes de surface, est

essentielle pour comprendre les mécanismes qui contrôlent les processus à la surface.

Dans les complexes de surface de sphère interne, l'adsorbat se lie directement à la

surface; la liaison est de nature covalente. Les complexes de sphère externe ont une

coquille d'hydratation complète et l'ion n'a pas de contact direct avec la surface. Il se lie

à la surface par des forces électrostatiques. La Figure III.69 schématise les principaux

complexes de surface.

Complexes de sphère interne Complexe de sphère externe

Figure III.69: Types de complexes de surface (Payne et al., 2013).

III.3.3.1. Etude spectroscopique de la fixation des ions phosphate

La sensibilité de la spectroscopie IR à la protonation de l’ion phosphate est bien

illustrée par les différences entre les spectres infrarouges des espèces PO4
3-, HPO4

2-,

H2PO4
- et H3PO4 en solution aqueuse (Figure III.70). L'utilisation de la spectroscopie

infrarouge à transformée de Fourier en réflexion totale atténuée (ATR-FTIR) dans des

milieux aqueux permet de caractériser deux vibrations de phosphate: l'étirement

symétrique non dégénéré ν1 et l'étirement symétrique dégénéré tridirectionnel ν3

(Elzinga et Sparks, 2007). L'acide phosphorique (H3PO4) possède une symétrie C3V

avec les éléments de symétrie 2C3, 3σv; la vibration ν3 donne deux bandes à 1172 cm-1

et 1005 cm-1 et une bande de vibration ν1 à 889 cm-1. L'ion dihydrogénophosphate

(H2PO4
-) possède une symétrie C2V avec les éléments de symétrie C2, σv, σ-

v.

La vibration ν3 donne naissance à trois bandes à 1159 cm-1, 1077 cm-1 et 940 cm-1 et la



RESULTATS ET DISCUSSION Etude Spectroscopique

117

vibration ν1 est active et donne naissance à une bande à 875 cm-1. L’espèce

monoprotonée (HPO4
2-) a une symétrie C3V, la vibration v3 engendre deux bandes à

1078 et 990 cm-1, il existe également une activation de la bande v1 à 850 cm-1. L’anion

non protoné (PO4
3-) a une symétrie tétraédrique Td dont les éléments de symétrie sont

8C3, 3C2, 2S3, 6σv. Il présente une unique vibration asymétrique ν3 à environ 1011 cm-1,

sans activation de la vibration ν1.

Figure III.70: Spectres ATR-FTIR des espèces de l’ion phosphate aqueux

(Tejedor-Tejedor et Anderson, 1990; Elzinga et Sparks, 2007).

Le Tableau III.19 regroupe les modes de vibration et les positions des bandes

d’absorption relatives aux élongations P-O pour différentes espèces de l’ion phosphate,

rapportés dans la littérature.
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Tableau III.19 : Positions des bandes actives en infrarouge des espèces relatives à l’ion

phosphate.

Espèce
aqueuse Symétrie Modes de vibration et position (cm-1) Référence

PO43- Td 1006 ʋas (P-O) Arai et Sparks,
2001

1006 (v3) Li et al., 2013

1001 Daou et al.,
2007

HPO42- C3V

1077 ʋas (P-O) 989 ʋs (P-O)
850 ʋ (P-OH)

Arai et Sparks,
2001

1078 (v3) 989 (v3)      850 (v1)
Borgnino et

al., 2010

1080        990          855 Klähn et al.,
2004

1076 989 Daou et al.,
2007

1084 988 Carabante et
al., 2010

1077 989 850 Li et al., 2013

H2PO4- C2V

1160 ʋas (P-O) 1074 ʋs (P-O)
940 ʋas (P-OH) 870 ʋs (P-OH)

Arai et Sparks,
2001

1160 (v3) 1076 (v3) 940 (v3) 873 (v3)
Borgnino et

al., 2010

1156 1077 944     879 Klähn et al.,
2004

1153 1076 937 Daou et al.,
2007

1180 1084 940 Carabante et
al., 2010

1160 1074 940 870 Li et al., 2013

H3PO4

C3V

1179 ʋas (P=O) 1006 ʋas (P-OH)
880 ʋs (P-OH)

Arai et Sparks,
2001

1175           1072 1003 Daou et al.,
2007

1179 (v3) 1006 (v3) Li et al., 2013

Dans la présente étude, l'interprétation de nos spectres est basée sur le nombre de

bandes observées dans le domaine de nombre d’onde (800 à 1200 cm-1), qui est associée

aux modes de vibration des liaisons P-O (Nakamoto, 1997).
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III.3.3.1.1. Fixation des ions phosphate sur les oxydes de manganèse, de fer et d’aluminium

La Figure III.71 montre les spectres ATR-FTIR de la fixation des ions phosphate

sur l’oxyde de manganèse utilisé. Par rapport au spectre de l’oxyde brut (β-MnO2), une

modification est observée aux longueurs d’onde inférieures à 950 cm-1. La bande

enregistrée à 879 cm-1 disparait. D’après Kang et al., (2007), Cui et al., (2009) et Li et

al., (2010), les bandes entre 400 et 800 cm-1 peuvent être attribuées aux vibrations du

réseau Mn-O, tandis que les changements de position et/ou d'intensité peuvent être

associés à des changements dans la sous-structure en couches octaédriques. La

comparaison des bandes enregistrées dans les spectres obtenus avec celles des espèces

de phosphate en solution peut impliquer que les ions phosphate sont retenus par une

interaction électrostatique de PO4
3- avec une symétrie Td dont la bande peut chevaucher

avec celle de l’oxyde.

800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

1164.1

1101.9
1029.11007.3

938.5913.6

pH 6

pH 4

brut

879

nombre d'onde ( cm-1 )

Figure III.71: Spectres ATR-FTIR de l’oxyde de manganèse après fixation des ions

phosphate - Effet du pH.

La Figure III.72 montre les spectres ATR-FTIR de l’oxyde de fer (γ-Fe2O3) après

fixation des ions phosphate. Quelque soit le pH, aucune nouvelle bande n’apparait. A

pH 4, une certaine modification de la bande enregistrée à 1095,5 cm-1 est observée; elle

devient plus large. Ce qui peut indiquer la formation d’un complexe de sphère externe.

Ce résultat n’est pas en accord avec ce qui a été observé concernant le mécanisme de

fixation des ions phosphate sur l’hématite (α-Fe2O3). Ainsi, Elzinga et Kretzschmar
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(2013) ont montré la formation d’un complexe de phosphate monoprotoné bidentate à

pH< 8 avec des bandes situées à 1080, 1050 et 950 cm-1. D’autre part, Elzinga et Sparks

(2007) ont identifié un complexe de surface monodentate monoprotoné à pH acide avec

l’apparition des bandes à 1120, 1010 et 970 cm-1.

800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

1095.5

911.9

pH 4

pH 2

brut

nombre d'onde ( cm-1 )

Figure III.72: Spectres ATR-FTIR de l’oxyde de fer après fixation des ions phosphate -

Effet du pH.

Les spectres ATR-FTIR de l’oxyde d’aluminium (α-Al2O3) avant et après adsorption

des ions phosphate à différents pH sont montrés dans la Figure III.73. En présence de

phosphate, deux bandes et un épaulement apparaissent dans le domaine de nombre

d’onde 950-1200 cm-1 à pH: 4 et pH: 6, impliquant la formation d’un complexe de

surface de sphère interne bidentate de symétrie C2v. A pH: 8, la disparition de

l'épaulement peut impliquer la formation d'un complexe monodentate de symétrie C3v.

Nanzyo (1984) a aussi enregistré des bandes d'absorption attribuées au mode d'étirement

P-O pour le phosphate adsorbé sur le gel d'alumine à des positions de 1130 - 1140 cm-1

(sous forme de bande forte) et 1040 - 1050 cm-1 (sous forme de petit pic). D’autre part,

à pH 5, Li et al., (2013) ont observé la formation d’un mélange de complexes bidentate

non protoné et bidentate monoprotoné sur la surface du corindon (α-Al2O3) après

adsorption des ions phosphate à une concentration initiale de 50 mM. Dans la présente

étude, l'évolution de l'intensité des bandes est en accord avec celle du taux de fixation
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observée en analyse macroscopique. La formation d'un précipité de surface de

phosphate d'aluminium est exclue en raison de l'absence de sa bande caractéristique à

environ 1130-1137 cm-1 (Del Nero et al., 2010).

950 1000 1050 1100 1150 1200

nombre d'onde ( cm-1 )

1149.4

1101.4
1060.8

pH 8

pH 6

pH 4

brut

Figure III.73: Spectres ATR-FTIR de l’oxyde d’aluminium après fixation des ions

phosphate - Effet du pH.

Figure III.74: Configurations moléculaires possibles des complexes de sphère interne

de phosphate-alumine (Zheng et al., 2012).



RESULTATS ET DISCUSSION Etude Spectroscopique

122

III.3.3.1.2. Fixation des ions phosphate sur les oxyhydroxydes

Fixation des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde de manganèse

Effet de pH

Dans le spectre ATR-FTIR de l'oxyhydroxyde de manganèse préparé (Figure

III.75), les bandes observées à 1151,4, 1114,6 et 1086,4 cm-1 sont associées au groupe

fonctionnel Mn-OH (Kohler et al., 1997; Sambandam et al., 2013). Après adsorption

des ions phosphate, les nouvelles bandes observées dans le domaine de nombre d'onde

(900 à 1200 cm-1) sont associées aux modes vibrationnels de P-O (Nakamoto, 1997).

Leur nombre suggère la formation d'un complexe de sphère interne monodentate avec la

symétrie C3v. L'interaction la plus importante des ions phosphate avec la surface de

l'oxyhydroxyde se produit à pH 8 qui est proche du pH optimal de l'adsorption. A ce

pH, la bande observée à environ 1114,6 cm-1 dans le spectre de l'oxyhydroxyde brut

disparaît, ce qui implique un processus d’échange de ligands où l’ion phosphate

remplace le groupe hydroxyle de surface.

800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

brut

pH 6

pH 8

pH 10

1023

nombre d'onde ( cm-1 )

952.2

997.4
1018.4

1150.4

1151.4

1145.5
1114.6

1086.4

1018.2982.7

Figure III.75: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de manganèse après fixation des

ions phosphate - Effet du pH.
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Effet de la présence des anions

A pH: 8 et en présence des anions compétiteurs (Figure III.76), la bande 1114,6 cm-1 est

toujours observée. Par conséquent, l’ion phosphate est retenu par un autre mécanisme.

En présence des ions citrate, la bande large observée au alentour de 1000 cm-1 révèle la

formation d’un complexe de sphère externe de phosphate. La présence de sulfate, de

chromate, d'oxalate et de tartrate entraîne l'apparition de nouvelles bandes qui peuvent

être attribuées à la formation d'un complexe phosphaté de sphère interne de symétrie

C2V. La formation de complexes de surface des anions compétiteurs n'est pas exclue,

mais la similitude des spectres obtenus suggère que les bandes observées sont

principalement dues à des complexes de phosphate.

800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

nombre d'onde ( cm-1 )

+ citrate

+ oxalate

+ tartrate

+ chromate

+ sulfate

pH 8
1065.5

1009.1
1086.5

1018.4

997.4

952.2

1114.6

941.8
1150.4

866.2

Figure III.76: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de manganèse après fixation des

ions phosphate - Effet de la présence des anions.

Fixation des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde de fer

Effet de pH

Dans les spectres ATR-FTIR présentés dans la Figure III.77, plusieurs bandes

apparaissent. Ce qui implique la formation de complexes de sphère interne.

L’interaction des ions phosphate avec la surface de l’oxyhydroxyde de fer préparé est

dépendante du pH. Les spectres obtenus à pH: 4 et pH: 6 font apparaitre deux bandes

vers 1005,2 cm-1 et 1116,3 cm-1. Selon le nombre des bandes, le complexe de surface
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des ions phosphate est monodentate avec la symétrie C3v. Cependant, en utilisant la

position de la deuxième bande (1116,3 cm-1), la formation d’un complexe bidentate

parait plus probable. Deux bandes ont été aussi enregistrées à 994 et 1147 cm-1 par

Boukemara et al., (2016) après adsorption des ions phosphate sur la goethite à pH 3,6. A

pH: 8, les trois bandes caractéristiques du complexe bidentate de symétry C2v sont

observées. A pH: 10, la diminution de l’intensité de ces bandes est en relation avec la

diminution du taux de fixation enregistrée dans les essais macroscopiques.

950 1000 1050 1100 1150 1200

pH 10

pH 8

pH 6

pH 4

1105.71046.11002.5

1116.3

1005.2

1050.9

nombre d'onde (cm-1)

brut

Figure III.77: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de fer après fixation des ions

phosphate - Effet du pH.

Effet de la présence des anions

La Figure III.78 présente les spectres ATR-FTIR de la fixation des ions phosphate sur

l’oxyhydroxyde de fer en présence des anions compétiteurs. A pH: 8, la présence des

ions sulfate et chromate ne montrent pas un effet important sur le mécanisme de

rétention des ions phosphate malgré que les résultats des essais macroscopiques ont

montré qu’en présence de ces deux ions, le taux de fixation des ions phosphate diminue

à pH > 7. A pH: 4, en présence des ions citrate, les mêmes bandes attribuées au

phosphate sont toujours observées. L’apparition de la bande observée à 1049,1 cm-1 en

présence des ions tartrate et des ions oxalate montre que les ions phosphate sont plus

retenus à la surface de la goethite avec la formation d’un complexe de sphère interne

bidentate de symétrie C2v. Quantitativement, une diminution du taux d’adsorption des
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ions phosphate a été enregistrée en présence des ions oxalate à pH < 5 et aucun effet n’a

été observé en présence des ions tartrate.

950 1000 1050 1100 1150 1200
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Figure III.78: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de fer après fixation des ions

phosphate - Effet de la présence des anions.
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Fixation des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium

Effet de pH

Les spectres ATR-FTIR de l’adsorption des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde

d’aluminium préparé sont présentés dans la Figure III.79. Quelque soit le pH, on

observe la disparition ou la diminution importante de l’intensité des deux bandes

enregistrées aux longueurs d’onde supérieurs à 900 cm-1 dans le spectre de

l’oxyhydroxyde d’aluminium brut. Ce qui suggère une forte interaction des ions

phosphate avec la surface de l’oxyhydroxyde. A pH: 4, une large bande à 1023,8 cm-1

est observée; suggérant la formation d’un complexe de sphère externe. Par conséquent

la disparition de la bande enregistrée à 1068,3 cm-1 de l’oxyhydroxyde brut n’est due

qu’à un chevauchement de bandes. L’augmentation du pH implique l’apparition de

nouveaux épaulements. Ce qui implique la formation d’un complexe de sphère interne.

800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

pH 10

pH 8

919.1

1023.8
pH 6

nombre d'onde ( cm-1 )

brut

pH 4

1055
994.9

1068.3

Figure III.79: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde d’aluminium après fixation des

ions phosphate - Effet du pH.
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Effet de la présence des anions

A pH: 6, la présence des anions compétiteurs (Figure III.80) ne parait pas avoir d’effet

sur le mécanisme de rétention des ions phosphate. Ce qui a été aussi enregistré dans

l’étude macroscopique.

800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

pH 6

+ sulfate

+ chromate

+ citrate

+ tartrate

+ oxalate

nombre d'onde ( cm-1 )

Figure III.80: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde d’aluminium après fixation des

ions phosphate - Effet de la présence des anions.
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III.3.3.2. Etude spectroscopique de la fixation des ions chromate

L'évaluation de la vibration des ions chromate par spectroscopie infrarouge

nécessite une compréhension de la spéciation et des modes de vibration des ions

chromate dissous. L’ion chromate (CrO4
2-) à l’état libre appartient au groupe ponctuel

moléculaire de symétrie élevée (Td). Son spectre ATR-FTIR montre une vibration

asymétrique v3 à 880 et 848 cm-1. L’ion HCrO4
- a une symétrie C3v, la vibration donne

deux bandes à 898 et 950 cm-1. L’ion dichromate (Cr2O7
2-) possède une symétrie C3v,

les bandes sont observées à 950, 882 et 772 cm-1 (Ramsey et al., 2001; Huang et al.,

2016; Hoffmann et al., 2001; Hsia et al., 1993). La Figure III.81 représente l’évolution

des spectres ATR-FTIR de solutions aqueuses des espèces du Cr(VI) en fonction de la

concentration initiale. L’augmentation de la concentration des ions Cr(VI) de 5,0×10-5 à

10-3 mol/L ne modifie pas la position des bandes. Cependant, la bande qui représente les

vibrations asymétriques de Cr-O-Cr dans Cr2O7
2- observée à 771 cm-1 disparait à une

concentration de Cr (VI) de 1,0×10-4 mol/L, indiquant que la fraction de HCrO4
- a

augmenté avec la diminution de la concentration totale de Cr (VI) (Huang et al., 2016).

Figure III.81 : Spectres ATR-FTIR des solutions aqueuses de Cr (VI)

Effet de la concentration totale de Cr (VI) (Huang et al., 2016).
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Le Tableau III.20 regroupe les modes de vibration et les positions des bandes

d’absorption infrarouge des espèces de l’ion Cr (VI) en solution.

Tableau III.20 : Positions des bandes actives en infrarouge des espèces relatives à l’ion

Cr (VI) en solution aqueuse.

Espèce
aqueuse Symétrie Modes de vibration et

position (cm-1) Référence

CrO42-

Td

880 ʋas (Cr-O) Huang et al., 2016

880 (v3) 848 Ramsey et al., 2001

880 (v3)
Hoffmann et al., 2001

Hsia et al., 1993

HCrO4-

C3V

950 ʋas (Cr-O) 898 ʋs (Cr-O) Huang et al., 2016

950 898
Hoffmann et al., 2001

Hsia et al., 1993

898 Ramsey et al., 2001

Cr2O72-

C3V

950 ʋas (Cr-O) 882 ʋas (Cr-O)

772 ʋas (Cr-O-Cr)
Huang et al., 2016

950 882 772

Ramsey et al., 2001

Hoffmann et al., 2001

Hsia et al., 1993

Dans la présente étude, l’interprétation des spectres infrarouge est basée sur le nombre

des bandes observées.
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III.3.3.2.1. Fixation des ions chromate sur les oxydes de manganèse, de fer et d’aluminium

Les spectres ATR-FTIR de l’oxyde de manganèse (β-MnO2) obtenus après

fixation des ions chromate sont présentés dans la Figure III.82. Le nombre et la position

des bandes observées dépendent du pH. À pH: 4, on enregistre aussi la disparition de la

bande observée à 879 cm-1 dans le spectre de l’oxyde brut. Aux deux pH étudiés, un

épaulement apparait à 775 cm-1. La comparaison avec les bandes attribuées aux espèces

HCrO4
- et CrO4

2- en solution, montre qu’il s’agit de la formation de complexe de sphère

interne. Cependant, le chevauchement avec les bandes de l’oxyde brut ne permet pas de

déterminer la symétrie du complexe formé.

700 750 800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

775
pH 6

pH 4

nombre d'onde ( cm-1 )

798.2

1164.1

1101.9
1029.11007.3

938.5
913.6

879

brut

Figure III.82: Spectres ATR-FTIR de l’oxyde de manganèse après fixation des ions

chromate - Effet du pH.

La Figure III.83 représente les spectres ATR-FTIR de l’oxyde de fer (γ-Fe2O3) après

fixation des ions chromate. A pH: 2, aucun changement n’est observé. Ce qui peut être

expliqué par l’interaction électrostatique entre les ions chromate et la surface de

l’oxyde. A pH: 4, une nouvelle bande est observée à 1149,8 cm-1. Ce qui peut être

attribué à la formation de la liaison Fe-O-Cr, indiquant la formation d’un complexe de

sphère interne monodentate de symétrie C3v. Les résultats des essais macroscopiques

ont montré que le taux de fixation des ions chromate est plus important à pH 4 qu’à

pH 2. L'analyse spectroscopie ATR-FTIR in situ de l’adsorption des ions Cr(VI) sur
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l’hématite (Huang et al., 2016; Johnsto et Chrysochoou, 2014), a montré la présence de

deux complexes de surface de sphère interne avec les symétries C3ν et C2ν.

700 750 800 850 900 950 1000 1050 1100 1150 1200

pH 4

pH 2
793.9

1149.8

1088.1

1095,5

911,9

nombre d'onde ( cm
-1

)

brut

Figure III.83: Spectres ATR-FTIR de l’oxyde de fer après fixation des ions chromate -

Effet du pH.

Les spectres ATR-FTIR de l’oxyde d’aluminium (α-Al2O3) obtenus après fixation des

ions chromate (Figure III.84) ne permettent pas d’évaluer le mécanisme de fixation.

Aucune nouvelle bande dans le domaine des nombres d’onde de vibration de la liaison

Cr-O n’est enregistrée. Cependant, selon les résultats des essais macroscopiques, un

taux de fixation des ions chromate de 75% est enregistré à pH 7,6. Par ailleurs, les

résultats de l’analyse EXAFS de Elzinga et al., (2009) ont indiqué que les chromate

forment un mélange de complexes monoprotoné et non protoné sur la surface de

l’alumine gamma (γ-Al2O3).
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Figure III.84: Spectres ATR-FTIR de l’oxyde d’aluminium après fixation des ions

chromate - Effet du pH.

III.3.3.2.2. Fixation des ions chromate sur les oxyhydroxydes

Fixation des ions chromate sur l’oxyhydroxyde de manganèse

Effet de pH

Les spectres infrarouges de la fixation des ions chromate sur l’oxyhydroxyde de

manganèse (β-MnOOH) à différents pH sont donnés dans la Figure III.85. Quelque soit

le pH, la bande de l’oxyhydroxyde brut enregistrée à 1018,2 cm-1 disparait. A pH > 6,

les nouvelles bandes observées peuvent être attribuées à la formation d'un complexe de

sphère interne monodentate de symétrie C3v. Avec la diminution du pH, l’intensité de la

bande enregistrée à 808,6 cm-1 diminue puis disparait à pH: 6. Ce qui implique que

l’interaction des ions chromate avec la surface de l’oxyhydroxyde devient

électrostatique.
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Figure III.85: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de manganèse après fixation des

ions chromate - Effet du pH.

Effet de la présence des anions

En présence des anions compétiteurs, les spectres ATR-FTIR obtenus montrent que les

ions phosphate ont l’effet le plus important sur le mécanisme de rétention des ions

chromate par l’oxyhydroxyde de manganèse (β-MnOOH) (Figure III.86). Ce qui est en

accord avec les résultats des essais macroscopiques où l’ion phosphate avait aussi l’effet

le plus important à pH 7. En leur présence, les nouvelles bandes qui apparaissent à

954,5, 983,6 et 1019,1 cm-1 sont aussi observées dans les spectres ATR-FTIR de

l’oxyhydroxyde après fixation des ions phosphate (Figure III.75).
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Figure III.86: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de manganèse après fixation des

ions chromate - Effet de la présence des anions.

Fixation des ions chromate sur l’oxyhydroxyde de fer

Effet de pH

Dans notre étude, il est difficile de différencier les bandes attribuées aux ions

chromate de celles attribuées à la goethite car les bandes caractéristique de la goethite

sont observés dans le domaine de longueur d’onde de vibration des ions chromate

(Figure III.87). Les spectres obtenus ne montrent aucun changement à pH: 4 et pH: 6.

A pH: 8, l’apparition de la bande observée à 1151,1 cm-1 peut impliquer la formation

d’un complexe de sphère interne et par conséquent une interaction plus importante. Ces

résultats ne sont pas en accord avec ceux de Xie et al., (2015) qui ont montré qu’à faible

pH, les ions chromate forment un complexe bidentate avec la goethite et qu’avec

l'augmentation du pH, l’espèce monodentate devient prédominante.
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Figure III.87: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de fer après fixation des ions

chromate - Effet du pH.

Effet de la présence des anions

A pH: 4, aucun changement n’est enregistré dans le spectre ATR-FTIR en présence des

anions sulfate, citrate, tartrate et oxalate, (Figure III.88). A ce pH, les résultats

macroscopiques n’ont montré aucun effet des ions sulfate et citrate et une faible

variation du taux de fixation des ions chromate en présence des ions tartrate et oxalate.

En présence des ions phosphate, deux bandes caractéristique de ces derniers

apparaissent à 1014,7 et 1129,2 cm-1, impliquant l’importance de leur rétention. Ce qui

est en accord avec les résultats des essais macroscopiques où la présence des ions

phosphate implique une faible rétention des ions chromate par l’oxyhydroxyde de fer.
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Figure III.88: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde de fer après fixation des ions

chromate - Effet de la présence des anions.

Fixation des ions chromate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium

Effet de pH

A pH: 4 et pH: 6, la bande observée au alentour de 860 cm-1 (Figure III.89) peut

être attribuée à la formation de complexe de sphère externe puisque sa positions

coïncide  avec celles des espèces de Cr(VI) en solution (Tableau III.19). Ce qui n’est

pas en accord avec les résultats de Johnston et Chrysochoou (2015) qui ont montré que

dans des conditions acides, les ions chromate forment aussi des complexes monodentate

et bidentate avec la boehmite. A pH: 8 et 10, l’apparition de la bande observée à

1153,8 cm-1, peut être attribuée à la vibration de Al-O-Cr. Ce qui implique la formation

d’un complexe de sphère interne monodentate de symétrie C3v.
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Figure III.89: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde d’aluminium après fixation des

ions chromate - Effet du pH.

Effet de la présence des anions

A pH: 4, les spectres ATR-FTIR obtenus en présence des anions compétiteurs (Figure

III.90) montrent que les ions sulfates et phosphate se fixent sur la surface de

l’oxyhydroxyde. En leur présence, on observe la diminution importante de l’intensité de

la bande 863,6 cm-1 et l’apparition de la bande caractéristique de la fixation des ions

phosphate au alentour de 1000 cm-1 (Daou et al., 2007) et celle caractéristique de la

fixation des ions sulfate à 1077 cm-1 (Peak et al., 1999; Lefèvre, 2004). Ce qui explique

la diminution du taux de fixation des ions chromate enregistrée dans les essais

macroscopiques. La présence des ions citrate n’a pas d’effet significatif sur le

mécanisme de fixation des ions chromate. En présence des ions tartrate et oxalate, les

ions chromate sont retenus à la surface de l’oxyhydroxyde sous forme de complexes de

sphère interne de type monodentate en présence des ions oxalate et bidentate en

présence des ions tartrate.
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Figure III.90: Spectres ATR-FTIR de l’oxyhydroxyde d’aluminium après fixation des

ions chromate - Effet de la présence des anions.

Conclusion

Les résultats de l’analyse spectroscopique, montrent que les ions phosphate sont

retenus par des interactions électrostatiques dans le cas des oxydes de manganèse et de

fer et par des liaisons chimiques dans le cas de l’oxyde d’aluminium et des

oxyhydroxydes de manganèse et de fer. Cependant, les ions chromate forment des

complexes de sphère interne dans le cas des oxydes de manganèse et de fer. Le

mécanisme de fixation des ions phosphate sur l’oxyhydroxyde d’aluminium et des ions

chromate sur l’oxyde de fer et les oxyhydroxydes de manganèse et d’aluminium,

dépend du pH. Dans tous les cas, la diminution du pH implique la formation des

complexes de sphère externe. Une modification du mécanisme de fixation des ions

phosphate est enregistrée en présence de tous les anions compétiteurs testés dans  le cas

de l’oxyhydroxyde de manganèse et en présence des ions oxalate et tartrate dans le cas

de l’oxyhydroxyde de fer. Aucun effet n’est enregistré dans le cas de l’oxyhydroxyde

d’aluminium. En présence des ions tartrate et des ions oxalate, les ions chromate sont

plus retenus au niveau de l’oxyhydroxyde d’aluminium.
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Conclusion générale
Le présent travail a été consacré à l’étude de l’interaction des ions phosphate et

des ions chromate avec des oxydes et des oxyhydroxydes de manganèse, de fer et

d’aluminium. Afin d’évaluer les effets des différents paramètres, des expériences

macroscopiques en batch ont été réalisées. Les mécanismes de rétention des deux ions

au niveau des oxydes et des oxyhydroxydes ont été évalués à travers des analyses

spectroscopiques.

Les résultats des essais macroscopiques, montrent que la fixation des ions phosphate et

des ions chromate est fortement liée au pH, elle dépend de la nature de

l’oxyde/oxyhydroxyde. L’adsorption est maximale à pH < 6 dans le cas des oxydes de

manganèse et de fer pour les deux ions. Dans le cas de l’oxyde d’aluminium, la fixation

des ions phosphate est maximale à pH < 6, celle des ions chromate à 7 ≤ pH ≤ 7,5.

Concernant les oxyhydroxydes, le maximum de fixation des ions phosphate est obtenu à

pH: 8,5 pour l’oxyhydroxyde de manganèse, à pH < 8 pour l’oxyhydroxyde de fer et à

4,5 ≤ pH ≤ 8 pour l’oxyhydroxyde d’aluminium. Celui des ions chromate, est obtenue à

pH: 7,3, à pH < 8 et à 3,5 ≤ pH ≤ 7 respectivement. Les oxydes de manganèse, de fer et

d’aluminium retiennent mieux les ions chromate. Cependant, les oxyhydroxydes

montrent une affinité plus importante pour la fixation des ions phosphate. La cinétique

de fixation des ions phosphate et des ions chromate sur les oxydes est lente, à l’inverse

de celle de leur fixation sur les oxyhydroxydes qui est rapide. Le temps d’équilibre le

plus court est enregistré dans le cas de l’oxyhydroxyde d’aluminium. La modélisation

des cinétiques et des isothermes d’adsorption montre la prédominance de l’interaction

chimique des ions phosphate et des ions chromate avec les oxydes et les oxyhydroxydes

utilisés. Les effets de la présence des ions compétiteurs dépendent de la nature de

l’oxyde/oxyhydroxyde, de la nature de l’ion compétiteur et du pH. Généralement, les

effets les plus importants sont enregistrés en présence des ions oxalate et Pb(II) dans le

cas de la fixation des ions phosphate et en présence des ions phosphate, Cu(II), Zn(II) et

Pb(II) dans le cas de la fixation des ions chromate.

Les résultats des analyses spectroscopiques (ATR-FTIR), montrent qu’en absence des

ions compétiteurs, le mécanisme de fixation des ions phosphate et des ions chromate

dépend de la nature de l’oxyde/oxyhydroxyde et du pH. Les ions phosphate forment des

complexes de sphère interne dans le cas de la fixation sur l’oxyde d’aluminium et les
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oxyhydroxydes de manganèse et de fer, et des complexes de sphère externe dans le cas

de la fixation sur les oxydes de fer et de manganèse. Dans le cas de l’oxyhydroxyde

d’aluminium, les ions phosphate sont retenus sous forme de complexe de sphère externe

à pH: 4 et de sphère interne à pH> 4. Concernant les ions chromate, on enregistre une

interaction électrostatique avec la surface de l’oxyde de fer à pH: 2, de l’oxyhydroxyde

de manganèse à pH: 6 et l’oxyhydroxyde d’aluminium à pH< 6. Les ions chromate se

fixent sur l’oxyde de manganèse, l’oxyhydroxyde de fer et l’oxyhydroxyde de

manganèse à pH> 6 sous forme de complexes de sphère interne. La présence des ions

compétiteurs n’a aucun effet sur le mécanisme de rétention des ions phosphate par

l’oxyhydroxyde d’aluminium. La présence des ions chromate, sulfate, citrate, tartrate et

oxalate entraine une modification du mécanisme de fixation des ions phosphate sur les

oxyhydroxydes de manganèse et de fer. En présence des ions compétiteurs, l’interaction

des ions chromate avec les oxyhydroxydes est essentiellement chimique avec la

formation de complexes de surface de sphère interne.

Aux pH rencontrés dans les eaux naturelles (pH: 6-8), l’affinité des ions phosphate pour

les oxydes et les oxyhydroxydes de manganèse, de fer et d’aluminium suit l’ordre:

boehmite (γ-AlOOH) > feitknechite (β-MnOOH) > goethite (α-FeOOH) >

pyrolusite (β-MnO2) > corindon (α-Al2O3) > maghemite (γ-Fe2O3)

Celle des ions chromate suit l’ordre:

boehmite (γ-AlOOH) > feitknechite (β-MnOOH) > corindon (α-Al2O3) >

goethite (α-FeOOH) > maghemite (γ-Fe2O3) > pyrolusite (β-MnO2)

Par conséquent, la mobilité des ions phosphate et des ions chromate en présence des

oxydes et oxyhydroxydes dans l’environnement aquatique suit respectivement l’ordre:

boehmite (γ-AlOOH) < feitknechite (β-MnOOH) < goethite (α-FeOOH) <

pyrolusite (β-MnO2) < corindon (α-Al2O3) < maghemite (γ-Fe2O3)

boehmite (γ-AlOOH) < feitknechite (β-MnOOH) < corindon (α-Al2O3) <

goethite (α-FeOOH) < maghemite (γ-Fe2O3) < pyrolusite (β-MnO2)

Après fixation, les ions phosphate peuvent être relargués plus facilement dans le cas de

la prédominance de la pyrolusite (β-MnO2), de la maghemite (γ-Fe2O3) et de la

boehmite (γ-AlOOH) à pH: 4. Le relargage des ions chromate est plus facile dans le cas

de la prédominance de la maghemite (γ-Fe2O3) à pH très acide et de la feitknechite

(β-MnOOH) et la boehmite (γ-AlOOH) à pH ≤ 6.
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ANNEXE 1
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ANNEXE 2

Spectres ATR-FTIR des oxydes utilisés
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ANNEXE 3

Spectres ATR-FTIR des oxyhydroxydes préparés
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ANNEXE 4

Caractérisation de l’oxyhydroxyde de manganèse préparé
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ANNEXE 5

Cinétique de pseudo-second ordre de la fixation des ions
phosphate et chromate
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ANNEXE 6

Effets des ions compétiteurs sur la fixation des ions
phosphate sur l’oxyde de manganèse
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ANNEXE 7

Effets des ions compétiteurs sur la fixation des ions
phosphate sur l’oxyde d’aluminium
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ANNEXE 8

Evolution de la fixation des ions chromate sur l’oxyde de
manganèse en présence des ions compétiteurs
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ANNEXE 9

Evolution de la fixation des ions chromate sur l’oxyde
d’aluminium en présence des ions compétiteurs
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