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INTRODUCTION GENERALE

Le probléme de la rareté de 1’eau douce se pose au niveau mondial depuis la fin du dernier
siécle et la consommation mondiale d’eau a considérablement augmenté. Les prélévements
d’eau pour I’ensemble des industries représentent 32% du volume total préleve sur la ressource
en eau [1] et les traitements industriels sont encore a I’heure actuelle responsables de la moitié
des rejets ponctuels de la pollution organique dans le milieu naturel.

Des recherches scientifiques réalisées dans le domaine de 1’écotoxicologie ont principalement
porté sur 1’étude des polluants hautement toxiques et persistants tels que les biphényles
polychlorés, les pesticides tels que le dichlorophényltrichloroéthane, et 1’hexachlorobenzéne,
les dioxines et furannes chlorés [2-4]. Bien qu’ils soient encore présents dans les différents
milieux aquatiques et terrestres, ces polluants sont maintenant réglementés, contrlés ou
proscrits dans la plupart des pays industrialisés [5].

A partir du début des années 1990, les études se sont particuliérement intéressées aux polluants
chimiques moins persistants mais pouvant causer nuisances environnementales a des faibles
concentrations a long termes [5].

Parmi les nombreuses substances chimiques pouvant pénétrer dans les milieux aquatiques et
terrestres, les médicaments font depuis tout récemment 1’objet d’une préoccupation
environnementale croissante [2,3,5-8]. La problématique se place dans le contexte de la faible
potentialité du traitement par les STEP ou les résidus des meédicaments quittent le plus souvent
les STEP presque inchangés [9-12] et lorsqu'aucune élimination compléte de certaines especes
ne peut étre assurée, les STEP deviennent elles-mémes une source majeure de pollution de I'eau
[13,14].

Pour surmonter ce probléme, des stratégies supplémentaires, telles que les traitements tertiaires,
devraient étre adoptées. Parmi ces traitements tertiaires, les POA sont en plein essor. Ils sont
basés sur la production d’espéces réactives oxydantes non sélectives (principalement les
radicaux hydroxyles (E°= +2,73 V versus NHE) qui vont permettre 1’oxydation d’un grand
nombre de polluants organiques et atteindre des niveaux élevés de minéralisation [15].

Le procédé photo-Fenton est I’un des POA le plus etudié et apparait comme une alternative
attrayante pour éliminer les contaminants émergents. Ces 15 dernieres années, de nombreux
travaux de recherche, comme I’illustre la figure 1, ont été focalisés sur le procédé de photo-
Fenton. Plusieurs articles publiés confirmant I'importance de ce procédé dans le traitement des

gaux usees.
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Figure 1: Nombre de publication sur le procédés photo-Fenton a pH neutre (sources de
données: Scopus, ScienceDirect, Thomson Reuters Web of Science) [16]

Ce procédé meéne a la genération des radicaux hydroxyle a partir de la décomposition du
peroxyde d’hydrogéne en présence du fer ferreux et sous irradiation lumineuse.

Malgré que le procedé photo-Fenton a montré une bonne efficacité dans la dégradation de
plusieurs classes de contaminants, tels que les pesticides [17,18], les colorants [19,20], les
produits pharmaceutiques [21], le nitrobenzéne [22], les chlorophénols [23] et les biphényles
polychlorés [24], son application présente certaines limitations, notamment la nécessité d'opérer
dans un milieu acide (pH entre 2,8 et 3,5).

Pour pallier a cet inconvénient, le photo-Fenton a été modifié en substituant le Fe(ll) par des
complexes organiques en ajoutant des ligands organiques comme des agents chélatants citons :
I’acide citrique, oxalique....., d’apres la littérature, ces deux derniers sont les plus couramment

utilisés comme le montre la figure 2.

NTA Others
7% 4%

Figure 2 : Répartition des différents ligands dans la littérature : oxalate, citrate, EDDS,
EDTA, NTA et autres ligands mineurs [16].

Ces acides sont des constituants courants des précipitations du brouillard et les eaux de surface.
Ils sont capables de former des complexes stables avec le Fe(lll) et subissent une photolyse
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quand ils sont soumis a une irradiation lumineuse, conduisant a la formation du Fe(ll) et du
radical hydroxyle via la réaction Fenton.

Actuellement le complexe Fe(lll)Citrate (Fe(l11)Cit) a fait I'objet de nombreuses études en
termes de production photochimique des radicaux HOe et 1'élimination des polluants organiques
[25-28]. En raison de sa forte absorption et de sa constante de stabilisation élevée, le Fe(lI1)Cit
présente une excellente photoréactivité vis-a-vis des contaminants organiques a un pH presque
neutre.

Le travail effectué dans le cadre de cette these porte sur le devenir des produits pharmaceutiques
quand ils subissent 1’action couplée des complexes organiques de Fe(lll) (Fe(ll)Cit). Il
représente une continuité d’une recherche au sein d’une équipe de recherche dirigée par Pr.
DEBBACHE Nadra. C’est dans cet objectif et perspective que s’inscrit ce travail et qui consiste
a démontrer la capacité du complexe de Fe(l11)Cit a induire la dégradation de médicaments de
classes thérapeutiques différentes a savoir le DCF, I’ASP et CBZ sous irradiation UV a 365 nm
et solaire.

Ce manuscrit débute par une synthése bibliographique qui regroupe des généralités sur les
complexes de Fe(ll1), ainsi que leurs comportements photochimiques en solution, suivie d’une
revue détaillée sur les problémes de pollution aquatique par les produits pharmaceutiques et
plus particulierement le DCF, I’ASP et CBZ.

Dans le second chapitre, nous préciserons les méthodes expérimentales employées et les
méthodes analytiques ayant permis la réalisation pratique de cette étude.

Dans le troisiéme chapitre, la premiere partie a été consacrée a la synthese du complexe
Fe(IINCit ainsi qu’ a sa caractérisation par différentes méthodes spectrophotométriques et
chromatographiques ce qui permettra par la suite de bien cerner le procédé photocatalytique ou
la photolyse du complexe est 1’étape déterminante de ce procédé a été profondément examinée.
Dans une seconde partie, nous avons décrit les propriétés physico-chimiques et spectrales des
produits pharmaceutiques étudiés.

Le quatriéme chapitre présente les résultats obtenus lors de la mise en mélange des trois produits
et le complexe Fe(I11)Cit en solution aqueuse en absence et en présence de lumiere. Le suivi de
la transformation de chaque produit pharmaceutique a nécessité¢ 1’utilisation de techniques
analytiques telles que la spectrophotometrie UV-Visible pour I’évolution du mélange , CLHP
pour la quantification du substrat. La quantification d’espéces générées (Fe(ll)) lors de ce
processus a €té également pris en compte. Par ailleurs, les paramétres importants qui

gouvernent ce type de réaction ont été optimisés. L’aspect mécanistique de ce processus
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photochimique permettant de mettre en évidence les espéces radicalaires responsables de la
transformation de ces substrats ainsi I’identification des intermédiaires de réaction a été tout au
long de cette étude pris en compte et qui nous permis de proposer un schéma réactionnel qui
nous a semblé le plus cohérent. L’évaluation de la minéralisation de ces substrats a été réalisée
par la mesure de la DCO et COT durant le processus photochimique dans le but de suivre la
persistance des intermédiaires réactionnels dans I’environnement.

Enfin, dans le cinquiéme chapitre, nous avons fait une approche environnementale du sort du
DCF, I’ASP et CBZ en solution aqueuse lorsqu’ils subissent une irradiation naturelle. La
faisabilité de ce processus a été rapprochée du milieu réel ou les éléments essentiels se trouvant
dans les eaux naturelles ont été examinés (systeme calco carbonique, substances humique et les

métaux... ). Le mémoire se termine par une conclusion générale.
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I. SYNTHESE BIBLIOGRAPHIQUE

I.1. Introduction

L'intérét suscité par la chimie des complexes provient de la diversité de leurs trés nombreuses
applications qui ne cessent de se développer dans tous les domaines de la chimie, débordant
méme sur la physique, la métallurgie, la chimie bio-inorganique.

L'importance industrielle réside tout d'abord dans la catalyse homogéne ou I'utilisation de
catalyseurs organométalliques ou de sels ou de complexes solubles de métaux de transition
offre les avantages d'une plus grande efficacite, d'une bonne sélectivité et de conditions des
réactions plus douces. De plus, les mécanismes réactionnels peuvent étre analysés au moyen
des techniques spectroscopiques et cinétiques modernes. Plus de vingt procédés industriels
utilisent des complexes métalliques solubles comme catalyseurs dans des réactions
d'hydrogénation et d'oxydation des hydrocarbures, de polymeérisation des oléfines, de synthéses
d'acides, d'aldéhydes et d'alcools. La chimie analytique dispose d'un trés grand nombre de
méthodes complexométriques pour doser et séparer les ions. Pour une utilisation rationnelle des
complexes en chimie analytique, il importe alors de connaitre non seulement les constantes de
stabilité ionique, mais aussi les constantes « conditionnelles » tenant compte de I'influence de

I'acidité de la solution, mais aussi des ions métalliques ou des coordinats parasites [1].

1.2. Définition d’un complexe

Un complexe est une espéce chimique (MqLn) dans laquelle on a un cation métallique (M"™)
appelé atome central lié a un ou plusieurs anions ou molécules neutres (L) appelés ligands ou
coordinats. Les ligands peuvent étre des ions constitués d’un seul atome (comme les ions
halogénures : Cl -, Br -, I), des molécules neutres (comme 1’eau H20 ou I’ammoniac NH3) ou
des ions moléculaires (organiques : comme I’acétate CH3COO™ ou minéraux comme 1’ion
phosphate PO4?). On appelle indice de coordination le nombre de ligands liés a I'élément
central. La liaison entre I'ion central et le ligand est de type atomique et résulte de la mise en
commun d'un doublet d'électrons fourni par le ligand disposant d'un doublet non liant, I'ion
disposant d’un orbital atomique vide. Un méme ligand peut établir plusieurs liaisons avec l'ion

central.
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1.3. Applications des complexes

1.3.1. En catalyse

Dans les derniéres années, I’importance des complexes métalliques s’est accrue dans diverses
directions comme la synthése organique, la catalyse, les médicaments ou les matériaux. La
catalyse par des métalloenzymes artificielles représente un challenge. Ainsi certaines
metalloenzymes catalysent 1’oxydation de petites molécules organiques, dans des conditions
douces (par activation du dioxygéne a température et pression ambiante).

Dans la nature, il y a aussi des complexes métalliques qui interviennent dans les
métalloprotéines (fer dans I'némoglobine, magnésium dans la chlorophylle, cuivre dans
I'némocyanine..). Ces complexes sont un des objets d'étude de la chimie bio-inorganique [2—4].
Les complexes sont également utilisés en catalyse de dépollution dont une étude a montré
I’activité catalytique de complexes de fer trans-[(cyclam)Fe(lII)CI2]BFs (=1mM) en milieu
aqueux, dans la dégradation du 2,4,6-trichlorophénol en présence d’cau oxygénée [5]. Les
résultats obtenus ont montré que 100 % du chlore est minéraliseé et 65 % de carbone se trouve

sous forme inorganique, apres dix jours de réaction.

1.3.2. En chimie des solutions
Les complexes en chimie des solutions ont des utilités multiples :
= Solubiliser un métal contenu dans un minerai (exemple : I'or solubilisé comme un
complexe cyanuré).

= Caractériser la présence d'une espéce chimique par formation d'un complexe coloré [6].

I.4. Les complexes de métaux dans les eaux naturelles

Dans les milieux aqueux, les métaux sont présents sous différentes formes chimiques. Les
éléments et composés chimiques inorganiques (anions majeurs tel que les carbonates, chlorures
et hydroxydes) et organiques (e.g. composé formant la matiére organique dissoute) présents
dans ces milieux constituent des ligands capables de complexer les ions meétalliques.

C'est ce que I'on appelle complexation inorganique dans le premier cas et complexation

organique dans le second [7].

1.4.1. Complexation avec la matiére inorganique
Les métaux, en solution aqueuse, subissent un phénomene de solvatation. Ils fixent autour de
leurs atomes, plus ou moins fortement, des molécules d’eau. Certains de ces composés ainsi

formés peuvent étre stables : les liens entre I’ion et les molécules d’eau sont alors de veritables
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liaisons chimiques. C’est par exemple le cas de I’hydrate de cuivre [Cu(H20)4]*2 formé par
I’association d’un cation métallique, au centre, et d’un certain nombre d’espéces moléculaires
ou ioniques (les ligands).

Les métaux de transition (e. g. Cu, Zn, Ni, Cr, Au, Ag, Fe, Cd, Hg) sont particulierement
susceptibles de former des complexes avec des ligands variés [8]. Parmi les ligands possibles
pour les métaux, on trouve les anions suivants : chlorure (CI°), bromure (Br’), cyanure (CN"),
nitrite (NO2), carbonate (CO3%), hydroxide (OH").

1.4.2 Complexation avec la matiére organique

Les métaux peuvent étre complexés par les substances composant la MO et plus
particulierement par les sites carboxyliques (groupements contribuant a la majorité des sites de
complexation), azotés et sulfurés qui se trouvent dans la matiére organique. La capacité totale
de fixation des ions métalliques par la MO dans les eaux a été estimée entre 200 et
600 umol.g [7].

Méme si certains métaux sont connus pour se fixer préférentiellement sur certains sites (cas du
cuivre avec les groupes carboxyles ou bien le mercure pour les groupements sulfurés), la plupart
des éléments entrent en compétition pour I'acces aux sites de complexation de la MO. Une
séquence de stabilité des complexes a été établie et I'ordre de stabilité décroissant est le suivant
: Pb > Cu > Ni>Co >Zn > Cd > Fe > Mn > Mg. Certaines études ont par ailleurs montré que
les fortes concentrations en certains métaux (Al et Fe) empéchaient en partie des métaux moins
présents de se fixer & la matiere organique [9].

Pour mieux appréhender les mécanismes de la complexation des métaux par la matiere
organique, il est nécessaire, d'une part, de pouvoir la caractériser et la quantifier et, d'autre part,
de connaitre précisément la nature des ligands (sites carboxyliques, protéines, etc.) impliqués
dans ce type de réactions. La figure 1.1 schématise les réactions
d’association/complexation/adsorption d’un métal vis-a-vis des constituants dissous et
particulaires présents dans la colonne d’eau ainsi que les réactions d’échanges avec les

sédiments.
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Figure 1.1 : Réactions d’échanges du métal M avec les constituants
organiques et inorganiques du milieu [10].

Dans ce travail, nous nous sommes intéressés particulierement au fer et sa complexation avec
les acides carboxyligues dans un premier temps et ensuite d’étudier I’impact de ces complexes
formés sur le devenir de polluants organiques lorsqu’ils subissent 1’action de la lumiére du

soleil.

1.5. Le fer

Dans I'environnement, le fer est présent principalement dans les roches ainsi que dans les sols,
il se trouve dans les systemes d'eau en plus faibles quantités (dissous ou en suspension) et dans
I'atmosphére sous forme des aérosols.

Dans la phase solide, le fer se trouve généralement sous la forme d'oxydes ou d'oxyhydroxydes.
Ces formes d'oxydes de fer et les oxyhydroxydes sont peu solubles dans I'eau en présence de
sidérophores, mais comme ils absorbent la lumiére visible, ils pourraient subir un processus de
photodissolution [11]. Ces minéraux pourraient également étre oxydés et solubilisés par des
bactéries chimiolitothrophes (Ferrobacillus, Siderocapsa).

Dans le milieu aquatique, le fer est présent a différentes concentrations: sa concentration peut
varier de 0,2 nM dans les eaux de surface des océans a 400 uM dans les nuages urbains pollués
[12,13]. Globalement, le fer dans les milieux naturels (lacs et riviéres) est majoritairement sous
forme de Fe(l11) plutot que Fe(ll). La faculté du Fe(II) a s’oxyder et du Fe(IIl) a se réduire de

manicre cyclique est un phénomeéne essentiel pour la chimie et la biologie de 1’eau.

10
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1.5.1. Spéciation chimique du fer
La spéciation d’un élément chimique correspond a sa répartition entre les différentes especes
physico-chimiques. Autrement dit, définir la spéciation du fer revient a identifier les différentes
especes présentes.
Pour appréhender la spéciation chimique de ce métal, deux approches sont utilisées : 1’approche
redox et I’approche aqueuse /organique/inorganique.

= Spéciation redox
Cette spéciation prend en compte le degré d’oxydation du fer. Celui-ci peut revétir deux états
d’oxydation : +(II) et +(III).

A Fe?*(I'ion Fe(l1), anciennement appelé ferreux).

A Fe3*(I'ion Fe(l11), anciennement appelé ferrique).

= Spéciation organique-inorganique
Le fer possede aussi une spéciation organique-inorganique. En solution aqueuse, le fer ferrique
se présente sous forme de complexes aqueux par des ligands H20 ou HO" et sous forme de
complexes organiques par des ligands carboxylates [14] phénolate [15], inorganiques tels que
les ions chlorure [16]. 1l est également impliqué dans les réactions d’oxydoréduction avec de

nombreux métaux comme le chrome ou le cuivre [17].

1.6. Les complexes de Fe(l11) en solution aqueuse

1.6.1 Les complexes aqueux de Fe(l11)

Le Fe(lll) de nature inorganique se trouve sous forme de sels de nitrate, perchlorate, chlorure
ou de sulfate. Parmi les especes de fer solubles dans 1’eau, on retrouve les complexes aqueux
suivants : [Fe(H20)e]**, [Fe(H20)s(OH)]**, [Fe(H20)4(OH)2]*, [Fe(H20)3(OH)s]° et
[Fe(H20)2(OH)4] et éventuellement [Fe2(H20)s(OH)2]** selon le pH et la concentration.

En solution aqueuse, les ions du Fe(IIT) sont hydratés par 6 molécules d’eau formant un octa¢dre

régulier. Cet octaédre constitue la sphere interne de coordination ou d’hydratation [18].

1.6.2 Les complexes organiques de Fe(ll1)

Le fer forme facilement des complexes avec divers ligands. Le groupe carboxylate est I'un des
groupes fonctionnels les plus communs des composés organiques dissous présents dans les
eaux [19]. Les (poly)carboxylates sont connus pour former de forts complexes avec le Fe(lll).
Les complexes de fer avec des acides organiques carboxyliques tels que 1’acide
oxalique, malonique ou citrique sont habituellement trés stables en dessous du pH neutre et

peuvent améliorer la dissolution de fer dans I'eau naturelle par des processus photochimiques.

11
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Ainsi dans la littérature, de nombreuses études ont été rapportées concernant la formation des
complexes métal-acides amino(poly)carboxyliques [20] et plus particulierement la

complexation avec le fer [21].

1.6.3. Propriétés spectrales des complexes de Fe(l11)

Le vieillissement d’une solution de Fe(Ill) a D’obscurit¢ et a température ambiante
s’accompagne d’un changement de couleur. La solution, initialement incolore, devient
rapidement jaune puis évolue lentement vers 1’orange foncé. Ceci témoigne des différences
d’absorption des espéces formées par hydrolyse et par polymérisation.

Les complexes aqueux de Fe(IIl) ont des propriétés d’absorption UV-Visible différentes,
résultant de leurs différences structurales. Le spectre d’absorption UV-Visible dépend donc de

la présence et de la proportion de chaque espéce en solution (Figure 1.2).
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Figure 1.2 : Spectre d’absorption UV-Visible des complexes aqueux de Fe(l11) [22].

En ce qui concerne les complexes du Fe(lll) formés avec les ligands organiques, C.F.
Timberlake [23] a comparé les complexes de Fe(lll) dans un exces d'un acide carboxylique,

les spectres sont representés sur la figure 1.3.
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Figure 1.3 : Spectres UV-Visible des mélanges de perchlorate de Fe(lll) et acide
(poly)carboxylique a pH = 1,51; A : acide tartrique , B : acide citrique, C : acide malique, D :
acide lactique a, E :acide tricarballylique, F : acide succinique , G : sans acide organique ;
[acide organique] = 0,01 M, [Fe(l11)] = 4,24 x 10 M;
mu est égal a nm, extinction (E) se réfere a I'absorbance.

L'existence d'un complexe formé avec un acide (poly)carboxylique a été indiquée par un
changement spectral, dont un pic ou un épaulement prés de 350 nm est apparu en présence
d'acide tartrique, citrique, malique et lactique. Comme les complexes absorbent dans le visible,
ils pourraient étre photoexcité par la lumiere solaire impliquant un transfert de charge entre le
ligand et le métal. Les spectres correspondant aux autres acides (tricarboxyliques et

succiniques) indiquent trés faible ou presque aucune complexation.

1.6.4 Spéciation des complexes organiques de Fe(l11)

D'une maniere générale, chaque complexe formé avec des ligands organique présente des
propriétés d'absorption de la lumiére différentes a des pH variables en fonction de la spéciation
du complexe obtenue. Le degré de complexation organique du Fe(lll) dépend du pH, de la
concentration et des proprietés de l'acide organique considéré a proximité des groupements
hydroxyles [24]. En présence d’un excés du ligand, plus de complexes se forment. H.B.
Abrahamson et al. [25] ont proposé I'existence d'un complexe dimére de citrate ferrique
photoactif, formé a pH supérieur a 2,0, et d'un monomere photo-inactif, présent entre pH 0,5 et
3,0.
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D’aprés les résultats obtenus par E.M. Rodrigez et al [26], la formation des complexes de
Fe(lll) et leur photoréactivité dépend de la structure moléculaire de 1’acide carboxylique
associe. A travers cette étude certains regles ont été établies :

1. Les acides carboxyliques avec un groupe OH dans leur molécule (hydroxyle ou carboxyle)
en position e par rapport a un groupe COOH (le cas de I’acide oxalique, citrique, malique et
tartrique) forment des complexes ferricarboxylate qui absorbent dans le domaine UVA.

2. Les acides carboxyliques avec un groupe OH dans la position f par rapport a COOH (cas de
I’acide malonique) forme des complexes ferricarboxylate qui n’absorbent pas dans le domaine
UVA.

3. Les acides carboxyliques qui ne respectent pas les deux conditions 1 ou 2 ne forment pas des
complexes ferricarboxylate (cas de maleique, muconique et acides succiniques).

1.6.4.1. Réactions de complexation avec les ligands carboxyliques

La connaissance de la nature du ligand joue un role important dans la connaissance du
comportement réactionnel lors de la formation du complexe en termes de constante de stabilité,
de spéciation ainsi qu’en termes de réactivité, qui dans notre cas, se focalise sur la
photoréactivité en lumiere naturelle et simulée. Comme les acides carboxyliques prédominent
dans I’environnement, une attention particuliére leur a été donnée.

Les acides carboxyliques ont recu une attention considérable en tant que I'un des composés
organiques présents généralement sous forme dissous dans I'environnement naturel [27,19]. Ils
sont impliqués dans de nombreux processus du sol incluant la mobilisation et I'absorption de
nutriments par les plantes et les microorganismes, la détoxication des métaux par les plantes ou
la dissolution des minéraux du sol. Ils ont été trouvés dans I'eau de pluie [28-31] dans la neige
[32], sur les particules aérosols [33-35] et dans la phase gazeuse [36—38]. Leurs concentrations
peuvent atteindre plusieurs milligrammes par litre de solution.

Il existe deux types de complexes organiques de Fe(lll): les complexes acides
(poly)carboxylates de Fe(lll) et les complexes acides amino(poly)carboxylates de Fe(lll). Ces
complexes peuvent étre classés selon la structure de la chaine latérale de 1’acide : aliphatique
ou aromatique

Dans cette thése nous citons quelques exemples.
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1.6.4.2. Complexes de Fe(l11) incluant un ligand (poly)carboxylique aliphatique

=  Complexe Fe(l1l)Malonate (Fe(l11)Mal)
B. Dekkiche et al. [39] ont trouvé que I’acide malonique (HOOC-CH2-COOH) en tant que
ligand chélatant est capable de former un complexe avec le Fe(l1l) en utilisant la méthode de
saturation. Ce complexe se forme avec une steechiométrie de 2: 1 et la valeur de la constante de
stabilité est égale a 1,34x10% a pH = 2,8. Le pKa du complexe formé est estimé a 5,9. D apres
les travaux réalisés par les auteurs, le complexe Fe(lll)Mal est thermiquement stable et
n’absorbe pas dans la région du visible .
Z. Wang et al. [40] ont également montré que 1’acide malonique peut former des complexes
mono-, di-, et tri-malonate avec Fe(ll1) avec les coefficients stecechiométriques et les constantes
de formation illustrés dans le tableau 1.1 suivant :

Tableau 1.1 : Coefficients stecechiométriques des différentes formes du complexe de Fe(l11)Mal
en solution en fonction du pH et leur constantes de formation [41].

. Les composants
Les especes

Fe3* Mal? Constante d’équilibre logiop pH
Fe(Mal)* 1 1 7,5 pH< 2
Fe(Mal)2 1 2 13,3 2<pH<35
Fe(Mal)s> 1 3 16,9 4<pH<5

La figure 1.4 montre la spéciation du Fe(lll) en fonction de concentration totale de malonate
([Mal]+) a pH 3,0. Les concentrations de tous les complexes de Fe(lll) hexa-aqua et hydroxylé
ont considérablement diminué avec l'augmentation de [Mal]r. Les deux formes Fe(l11)-Mal* et
Fe(l11)-(Mal)2” sont les principales espéces prédominantes a pH 3,0 alors que la forme

Fe(111)-(Mal)s ¥ semble étre négligeable dans les conditions expérimentales actuelles.
18 lor=  10FmM [Fe] p = bl
[-F-re
Fellihtal);-
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Figure 1.4 : Spéciation de 100 uM du Fe(111) dans les solutions aqueuses
avec la concentration totale de malonate ([Mal]r) entre 10 et 1000 uM; pH 3,0 [42].
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=  Complexe Fe(ll1l)Malate

L’acide malique est trés répandu dans le régne végétal . Il s'est révélé étre un ligand important
pour la complexation de Fe(l1l) dans I'eau de mer, ce qui entraine la solubilisation du fer et, par
conséquent, sa biodisponibilité. B. Dekkiche et al. [39] ont prouvé que le Fe(lll) forme un
complexe stable avec I’acide malique (HOOC-CH>-CHOH-COOH).La méthode de saturation
a permis d’évaluer la steechiométric du Fe(lll)Malate et la constante de stabilité
(2: 1 et 7,07x10%° respectivement) & pH= 3. La valeur de pKa est de 3,5. Le complexe
Fe(lll)Malate présente une forte absorbance dans le domaine du visible qui affecte son
comportement photochimique.

La spéciation du complexe Fe(lll)Malate dépend de la concentration du Fe(IIl) et de 1’acide
malique, C.F. Timberlake [23] ont montré que dans la gamme de la concentration du
[Fe(11)]=5x10*M et [acide] = 0,01 M, des complexes polynucléaires (diméres et triméres) de
Fe(l11) ont été détectes. Les espéeces formées et leurs constantes de stabilité sont illustrées dans

les équations suivantes (1.1-1.4) :

Fe3t + 1?2~ & FeL® logB,; = 7,13 (I.1)
2Fe3* + 212~ o Fe,L, + 2H logB,,, = 12,85 (1.2)
2Fe3t + 3127 & Fe,L; 2+ 2H*Y  logPB,s, = 17,85 (1.3)
3Fe3* + 5127 & FesLs > + 4H*  logBsss = 25,97 (1.4)

Par contre pour des concentrations de Fe(l1l) inférieures a celles de C.F. Timberlake [23]
([Fe(11N]= 4x10° M), P. Vucosav et al. [43] ont trouvé que seulement les monoméres sont
formés avec des constantes de stabilité récapitulées dans le tableau 1.2 suivant :

Tableau 1.2 : Constante de stabilité des différentes formes du complexe de Fe(ll1l)Malate.

Complexe Constante de stabilité
Fe(malate) 12,66
Fe(malate) 15,21

= Complexe Fe(lll)Saccharate (Fe(ll1)Sac)
G. Subramanian et al. [44] ont trouvé que ’acide saccharique (ou acide glucarique (HOOC-
CHOH-CHOH-CHOH-CHOH-COOH)) a une forte capacité de s’assembler avec le Fe(lll)
pour former un complexe de Fe(lll)Sac et d’aprés J.G. Velasco et al. [45], la complexation a
été accomplie par coordination de Fe(IIT) avec le groupe carboxyle de 1’acide saccharique avec

une constante de stabilité log = 24,47.
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Le pKa du complexe Fe(lll)Sac a été évalué a 3,9 a partir de la titration base-acide. Ce complexe
est thermiquement stable et présente une forte absorption dans la région UV [44].

=  Complexe Fe(l1l)Pyruvate (Fe(I11)Pyr)

D’aprés C. Zhang et al. [46], I’acide pyruvique (CH3C(O)C(O)OH) a le role de chélater le
Fe(lll) et former un complexe stable avec un rapport molaire 1/3. Le pKa du complexe
Fe(I11)Pyr est de 3,6. L’étude thermique de ce complexe a pH = 3,0 confirme sa stabilité dans
les conditions opératoires. Les travaux réalisés ont dévoilé que le pH influe sur la stabilité du
complexe et sur sa spéciation comme il est illustré dans le tableau 1.3 suivant :

Tableau 1.3 : Différentes formes du complexe Fe(l11)Pyr en fonction du pH.

Complexe pH
[Fe (H20) 6]** pH < 2,0
Fe(111)-Pyr 2,5<pH <5,0
Fe(OH),* 5,0<pH <6,0
Précipitation de Fe (I11) pH>7,0

=  Complexe Fe(lll)Tartrate (Fe(l111)Tar)
L. Wang et al. [47] ont démontré que les ions de Fe(lll) peuvent former un complexe avec
I’acide dicarboxylique (tartrique D ou L(HOOC-CHOH-CHOH-COOH)) avec une
steechiométrie de 1 :2 différente a celle trouvée par d’autres études (1:1 ou 2:2) (Figure 1.5).

Cette différence peut étre attribuer aux conditions expérimentales.

,Fe§+
— '[:l" -.,D_
O O
HO OH

Figure 1.5 : Structure du complexe Fe(lll)Tar.

La figure 1.6 suivante montre la distribution des différentes formes du complexe Fe(lll)Tar en

fonction du pH étudiée par L. Clarizia et al. [48].

17



Chapitre I : Synthése bibliographique
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Figure 1.6 : Distribution du complexe de Fe(lll)Tar obtenue a partir du logiciel MINEQL*
(10° M de Fe(l11) et 10° M de Tar) en fonctiondupHaT=25°C.

Le pH est un parametre important pour la stabilité de ce complexe et sa spéciation. En effet, a
un pH inférieur (<3,0), un phénomeéne de décomplexation peut avoir lieu (pKa=2,7) [47].
=  Complexe Fe(l11)Oxalate (Fe(111)Ox)

N. Seraghni et al. [49] ont trouvé que la complexation entre le Fe(lll) et I’acide oxalique
(HOOC-COOH) est caractérisée par une steechiométrie de 1:1, alors que la constante de
stabilité vaut Log B = 9,46 et pKa 6,33. Le complexe Fe(l11)Ox montre une bonne stabilité a
I’obscurité et a température ambiante. La spéciation de ce complexe énonce plusieurs especes
en fonction du pH [50]. L’espéce forme Fe(C204) est majoritaire dans un milieu tres acide (< a
3,0), cependant dans la gamme de pH comprise entre 3,0 et 5,0 deux formes prédominantes
coexistent Fe(C204)2" et Fe(C204)s%. En revanche, lorsque le pH augmente entre 5,0 et 6,0, la

forme Fe;O3 a été proposée comme le montre la figure 1.7.

[Fed | gp = 20,00 pM [C0,% lpgp = 030 mM
Lo Feag{erh

Fe(C,00."

08

06

Fraction

pH
Figure 1.7 : Fraction des especes de Fe(l11)Ox calculée par MEDUSA en fonction du
pH de ([Fe(11N]w=20 M, [C204? Jwot= 300 M); MEDUSA :programme de calcul
des équilibres chimiques.
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Dans le systeme ferrioxalate, les ions ferrioxalates deviennent dominants avec l'augmentation
logarithmique des concentrations de C204> comme il est illustré dans la figure 1.8.
pll = 3. 50 ”:c"‘l'u)'r = 20.00puM

1.0 Fe(CaOy)33-
Fe(C,0 )5 T
08} {

|
I"L:(H(#‘,'
0.6 l
Fe(OH)>!
Ty

Fraction

Log [C20,* T o
Figure 1.8 : Spéciation du complexe Fe(l11)Ox calculé par MEDUSA en fonction du
log [C204%7] dans les conditions suivantes: [Fe® ]t = 20 M; pH 3,5 [50].

=  Complexe Fe(l1)Citrate (Fe(l11)Cit)
L’acide citrique (C(OH)(COOH)(CH200H).)) est un composé naturel présent dans les plantes
et les sols. Il est utilisé comme un agent réducteur dans les systémes photolytiques et
photocatalytiques. Cet acide forme un complexe mononucléaire bidenté, [Fe(111)(OH)Cit]*
avec le fer ferrique impliquant deux groupement COOH. Cependant avec le fer ferreux un
complexe tridenté [Fe(I1)Cit] ~ est formé engageant deux groupement COOH et un groupe OH.
Mais, certaines études ont également indiqué que le complexe tridenté [Fe(I11)Cit] est formé a
pH <3 [23] et le complexe dimére bidenté est formé a pH neutre [51].
En effet, la résonance magnétique nucléaire du Fe(I1)Cit a confirmé la formation d'un complexe
tridenté impliquant le groupe hydroxyle [52].
Le Fe (111) est facilement complexé par I'acide citrique; contrairement au Fe(ll) qui donne des
complexes beaucoup moins stables [53,54].
Il est intéressant de noter qu’en présence d'oxygene, le complexe Fe(l)Cit subit une oxydation
et une hydrolyse conduisant ainsi a la formation de complexe Fe(lll)Cit. Les intermédiaires

impliqués dans la conversion du Fe(I1)Cit sont présentes dans la figure 1.9.
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Figure 1.9 : Oxydation et hydrolyse du complexe tridenté Fe(l1)Cit et du
complexe bidenté de Fe(lI1)Cit.

Malgré de nombreuses études, la structure et la steechiométrie du complexe Fe(III)Cit dans les
milieux aqueux n'ont pas été encore complétement clarifiées. Parmi les premiéres tentatives,
M. Bobtelsky et al. [55] ont proposé une structure correspondant a un ratio de Fe(ll1) /ACit
(2/3) pour les solutions contenant de citrate trisodique en exces. Alors que pour des solutions
contenant un exces de sulfate de Fe(lll), le rapport, Fe(l1l) /ACit s’est inversé 3/2.

O.E. Lanford et al. [56] ont utilisé la méthode des variations continues [57] ou le rapport
Fe(lI1)/ACit 1/1 a été préconisé pour les solutions équimolaires en nitrate de Fe(lll) et ACit.
Une formule du complexe FeHCit" a été proposée pour un pH voisin de 1. Le méme rapport a
été également obtenu a pH égal a 3 comme le confirme R.C. Warner et al. [58].

R. E. Hamm et al. [53] ont effectué un titrage du pH d'un mélange de perchlorate de Fe(lll) et
ACit dont la steechiométrie est de 1:1. Cing complexes dont les constantes de formation sont
indiquées dans le tableau 1.4 sont proposés et qui différent par les sites de protonation.

Tableau 1.4 : Constantes de formation des différentes formes du complexe de Fe(I11)Cit en
solution a T=25 °C & force ionique égale a 1.

Forme du complexe pH Constante de formation du
complexe (K)
FeHCit" pH< 2 2,0x10° [53]
FeCit 2<pH<3 7,0x10* [53]
FeOHCit 4<pH<6 2,5x10° [53]
Fe(OH).Cit? dans le milieu trés basique 8,0x10! [53]
FeH(Cit)2" - 2,0x108 [59]

C.F. Timberlake [23] a calculé la constante de complexation du complexe Fe(lll)Cit dans
’intervalle de pH [ 2, 3] ou sa valeur (K = 2,5x10'?) reste inférieure a celle trouvée par R.E.
Hamm et al. [53]. Un dimere binucléaire du complexe FexCit, a été également proposé a pH
inférieur a 3 (log B = 22,17).
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H.B. Abrahamson et al. [25] ont suggeré l'existence du complexe binucléaire plutdt que
mononucléaires, tandis N. Quici et al. [60] ont suggéré un complexe mononucléaire, en
s'appuyant sur le travail de T.B. Field et al. [61].

D. Nansheng et al. [62] a observé une précipitation du complexe du Fe(l11)Cit supérieur & pH
10.

Selon T.B. Field et W. Stumm [61,63], les espéces principales de Fe(lI1)Cit dépendent
également du pH comprennent FeCit, FeHCit*, FeOHCit™ et Fez(OH)2(Cit),>comme il est
illustré dans la figure 1.10.
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Figure 1.10 : Fraction des especes de Fe(l11) basée sur les constantes de stabilité de Fe(lI1)Cit
et les espéces de Fe(lI1)hydroxo en fonction du pH ([Fe(l11)] o/[cit] o= 10/150).

1.6.4.3. Complexes de Fe(l11) incluant un ligand (poly)carboxylique aromatique

= Complexe Fe(lll)Salicylate et ses dérivés (Fe(111)SAD)
I.P. Pozdnyakov et al. [64] ont montré que les ions de Fe(lll) peuvent former des complexes
avec D’acide salicylique (AS) et ses dérivés: acide 5-sulfosalicylique (AS5SS), acide 4-
hydroxysalicylique (A4HS) et I’acide 6-hydroxysalicylique (A6HS), a pH acide (< 4) avec une
steechiométrie de 1:1. Les coefficients d’absorption et les constantes de stabilité de ces
complexes sont récapitulés dans le tableau 1.5 suivant :

Tableau 1.5 : Caractéristiques spectrales des complexes Fe(I11)SAD et constantes de stabilité
correspondantes [64].

Complexe Are-L(NM) €re-L (Mcm™?) Logp

Fe(Il)AS 525 1600, 1500 16,4
Fe(I11)A5SS 505 1700, 1800 14,6
Fe(ll1)A4HS 520 1400 125; 13,2
Fe(lI1)AGHS 560 1500 16,1 ; 16,2
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Les complexes Fe(lll) avec AS et A5SS ont montré une bonne stabilité thermique, mais les
autres complexes se sont décomposés lentement dans I'obscurité avec un taux de conversion de
9-33% apres 190 h.

1.6.4.4. Complexes de Fe(l11) incluant un ligand amino(poly)carboxylique aliphatique
Les acides amino(poly)carboxyliques sont des produits synthétiques qui peuvent contenir
plusieurs groupes carboxylates lies & un ou plusieurs atomes d'azote comme 1’acide
éthylenediaminotétraacétique (EDTA) et D’acide nitrilotriacétique (NTA) et 1’acide
iminodiacétique (IDA) ...
Ces acides sont tres largement utilisés dans I’industric des détergents, la photographie,
I’industrie pharmaceutique, I’industrie du textile. Par conséquent, plusieurs auteurs ont montré
la présence de ces acides amino(poly)carboxyliques (EDTA, NTA et IDA) dans les effluents
domestiques ou industriels. Cette famille de composés chimiques constitue une source de
pollution dont les effets sur le compartiment aquatique peuvent étre trés dommageables [65].
Les acides aminés(poly)carboxyliques n’absorbent pas dans la région visible, et ne subissent
pas la dégradation par la lumiére solaire dans I’environnement. Par consequent, ces acides
constituent une source de pollution pour I'environnement aquatique [66]. La voie possible
d'élimination des acides aminés(poly)carboxyliques est basée sur leur capacité de complexation
métallique. Ces complexes vont absorber la lumiéere solaire et subir ensuite le processus
photoredox [67,68].

=  Complexe Fe(l1l)Aspartate (Fe(l111)Asp)
D’apres D. Perrin [69] I’acide aspartique (HOOC-CH2-CH(NH2)-COOH) forme un complexe
tres stable avec le Fe(lll) avec une stoechiométrie de 1: 1 et une constante de stabilité log
égale a 11,4. L’étude de la complexation en utilisant la voltamétrie a onde carrée a révélé une
formation de différents complexes Fe(l11)Asp en fonction du pH de la solution [70]. Les travaux
réalisés par A. Marion et al. [71] ont également prédit différentes formes du complexe
Fe(l11)Asp avec des constantes de stabilité rapportées dans le tableau 1.6 suivant :

Tableau 1.6 : Constantes de stabilité du complexe de Fe(ll1I)Asp dans 1’eau calculées par le
logiciel HY SS2009.

Fe- Fe- Fe-

: Asp~ H H2Asp* FeAspt FeA H Fe(OH)** Fe(OH)2* Fe(OH Fe(OH)4~
Espece sp asp 2Asp eAsp eAsp(OH) Aspr Aspt  Asp? e(OH) e(OH) e(OH)s Fe(OH)4
Log B (:lfa) 1.7 15.8 13.16 27.77 1762 4.46 1587 -2.563 -6.2 -12.33 -21.88
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D’apres la figure 1.11 représentant les différentes formes du complexe de fer en fonction du
pH, en considérant une concentration de 100 uM de Fe(l11) en présence d’acide aspartique dans
une gamme de 50 et 300 uM, deux formes principales du complexe ont été proposées a savoir
: Fe (1II)HAsp*2 et Fe(I11)Asp* dont la stoechiométrie est de 1: 1.

La complexation a eu lieu entre le Fe(lll) et I'aspartate monoanion (HL) ainsi qu’avec
l'aspartate dianion (L?). Ce dernier se forme & pH élevé ou L2 est I'espéce prédominante (pKa
de I’acide =3,8) [72]. En présence d'aspartate a concentration supérieure a celle de Fe(lll),
Fe(lI)Asp* est I’espece prédominante dans la solution a pH 3,7 (pH naturel). Cependant, avec
un rapport molaire de 1: 1, l'ion ferrique est particllement présent sous forme d’un
aquacomplexe (Fe(OH) 2* et Fe(OH)."). En augmentant la concentration d'aspartate (rapport
1/2), environ de 92 % de fer est présent sous forme de Fe (Il1I)Asp* et il n'y a plus du
Fe(Il)aquacomplexe. De plus, aucune différence significative dans la spéciation du fer ne peut

étre appréciée avec un rapport plus élevé (1/3).
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Figure 1.11 : Spéciation du complexe Fe (l11)Asp calculée par le logiciel Hyperquad
Simulation and Speciation (HYSS2009) et constante de stabilite du complexe dans la
littérature en fonction de la concentration en aspartate [71].
=  Complexe Fe(l1N)Nitrilotriacétate (Fe(111)NTA)
L’acide nitrilotriacétique (NTA) forme principalement un complexe de stoechiométrie 1: 1 avec

le Fe(lll), comme il est décrit par S.L. Andrianirinaharivelo et al [65]. Le complexe
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Fe(II)NTA est extrémement stable en solution aqueuse et existe sous deux formes différentes,
en fonction du pH. L'équilibre protolytique est établi entre les deux formes avec un pKas=5,5

(Figure 1.12). Dans les milieux neutres, la forme monohydroxylée prédomine.
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Figure 1.12 : Structure du complexe Fe(I1I)NTA.

Les différentes espéces du complexe de Fe(I1I)NTA sont représentées dans la figure 1.13.
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Figure 1.13 : Diagrammes de spéciation du complexe Fe(I1I)NTA (10 M de Fe (I11) et

10° M de NTA) calculé par le logiciel MINEQL™ en fonction du pH a T =25 ° C [48].

=  Complexe Fe(ll11)Ethyléne diamine tétraacétate (Fe(I11)EDTA)
L'EDTA est trés persistant dans I'environnement en raison de sa faible biodégradabilité [73]. Sa
demi-vie est estimée de 6 mois [74] ; ce qui peut créer des risques environnementaux [75]. La
recherche d’agent chélatant respectueux de l'environnement devient la voie possible pour
éliminer cette source de pollution.
La complexation entre le Fe(IIl) et ’EDTA illustré dans la figure 1.14 a lieu avec un rapport
de 1/1 [76].
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HOOCH,C

"OOCH,C™

NCH,CH,N_ + Fe

CH,CO0
34

CH,COOH
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Fe(lI)-EDTA

+ 2H

Figure 1.14 : Structures de I'EDTA et du complexe Fe(lI)EDTA

Les différentes espéces du complexe de Fe(II1)EDTA dépendent du pH. Dans le domaine du
pH compris entre 4,0 et 8,0, Fe(IINEDTA" et Fe(lll)(OH)EDTA? représentent 100% de
I’EDTA mis en solution [77] (Figure 1.15).
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Figure 1.15 : Diagrammes de spéciation du complexe Fe(111)EDTA (10° M de Fe(lll) et
10° M d’EDTA) calculé par le logiciel MINEQL* en fonction du pH a T = 25 ° C [48].

Le tableau 1.7 regroupe les différentes réactions de formation de complexe Fe(II)EDTA ainsi

que leurs constantes de stabilité.
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Tableau 1.7 : Constantes de stabilité des différentes formes du complexe Fe(1I1)EDTA

Réaction de formation Constante de stabilité log B
EDTA™®+H' — HEDTA? 9,52
HEDTA" + H" — HEDTA™ 6,13
H,EDTA” + H — H,EDTA’ 2,69
H,EDTA +H — H,EDTA 2,00
H,EDTA +H — H,EDTA" 1,50
H,EDTA +H — HEDTA" 0,00
EDTA™ +Fe~ — Fe EDTA’ 25,10
Fe EDTA +H — Fe HEDTA 1,30
Fe EDTA + H,0 — Fe (OH)EDTA” +H' 17,71
2Fe (OH)EDTA” — Fe ,(OH),EDTA, " 38,22
Fe' (OH)EDTA” +2H,0 — Fe' (OH),EDTA” +2H' 4,26

= Complexe Fe(l11)Ethylene diamine -N,N"-disuccinate (Fe(111)EDDS)
L’acide Ethyléne Diamine -N,N'-disuccinique (EDDS) est un acide amino(poly)carboxylique
naturel et un isomére de 'EDTA, qui a une forte capacité de complexation avec les métaux
semblable a celle de 'EDTA. Il peut séquestrer les ions ferriques et former un complexe stable

avec un rapport de 1/1 dont la constante de stabilité est de 22,0 (voir la figure 1.16)[78].

Figure 1.16 : Structure de complexe Fe(l11)EDDS.

Les résultats expérimentaux ont montré que le complexe Fe(1I)EDDS peut rester stable a
I'obscurite et a température ambiante d'au moins 10 jours et le coefficient d’absorption molaire
est égal 2 6530 Mt.cm™ & 239 nm [78].

Les constantes de stabilité correspondant aux complexes de Fe(I1)EDDS en solution aqueuse
de NaCl 0,1 M a 25°C sont reportées dans le tableau 1.8 [79].
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Tableau 1.8 : Constantes de stabilité du complexe Fe(II1)EDDS dans une solution aqueuse
(NaCl 0,1 Ma25C®).

Réaction Log B [S,S]-EDDS
3 4- -
Fe’* + L% —> FeL FoL- 20,6 £ 0,2
Fe(OH)L? + H —> 7,9+0,1
2- v — Yy
Fe(OH),L> + HY —— Fe(OH)L 9,9+0,1

L. Clarizia, et al. [48] ont étudié la distribution du complexe Fe(I11)EDDS dans une solution
de 10° M de Fe(111) et 10° M d’EDDS comme il est montré dans la figure 1.17 suivante :

100 4 Fe** FeEDDS
,§ 80 4 Fe(OH), (s)
R 60 4 /
= |
5 (
<1
= 40 A '(
< FeOH? . ' Fe(OH),
E 20 4 \ r;()il)z
° / FeOHEDDS
g T — = =
O L4 L) ‘;' \'" L) LS L)
0 2 4 6 8 10 12 14
pH

Figure 1.17 : Répartition du complexe Fe(I1I)EDDS obtenue a partir du logiciel
MINEQL" en fonctiondupHaT=25°C.

1.6.4.5. Complexes de Fe(l11) incluant un ligand amino(poly)carboxylique aromatique
Ce classement désigne des ligands ayant le réle de chélater le Fe(lll) comprenant un ou
plusieurs groupes carboxylates liés a un ou plusieurs atomes d'azote dont les atomes forment
des structures cycliques.

=  Complexe Fe(l11)Benzoate et ses dérivés (Fe(l111)ABS)
D.Nichela et al. [80] ont montré que les composés hydroxylés et/ou nitrés dérivés de I’acide
benzoique complexent le Fe(l11) a I’exception d’acide 4-hydroxy-3-nitrobenzoique (A4H3NB).
Les dérivés acide 2-hydroxybenzoique (A2HB) et acide 2,4-dihydroxybenzoique (A2,4DHB)
forment seulement des complexes stables avec une stoechiométrie de 1: 1 a pH 3,0, tandis que
les dériveés acide 2-hydroxy-5-nitrobenzoique (A2H5NB) et acide 2-hydroxy-4-nitrobenzoique
(A2H4NB) forment des complexes stables a pH 3,0 avec différentes stocechiométries
(1:1letl:2).
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Tableau 1.9 : Propriétés spectrales et constantes de stabilité des différents complexes de
Fe(111)ABS [81].

Log
Complere G180 ) G oo om) (e
Fe(ll11)A2HB 4,83+0,04 - 526 1580 - -
Fe(l11)A2,4ADHB  4,92+0,02 - 520 1390 - -
Fe(lll) A2H5NB  4,94+0,08 3,76+0,07 496 2450 486 2800
Fe(lll) A2H4ANB 4,99+0,06 3,93%0,05 486 1790 482 1650

D’apres le tableau 1.9, on trouve que les valeurs des constantes de stabilité des différents
complexes suivent l'ordre A2HB < A2,4ADHB < A2H5NB < A2H4NB et les coefficients
d’absorption molaire des complexes formés par des ligands non nitrés sont plus faibles que ceux
qui correspondent aux ligands nitrés.

D’une part, les complexes formés absorbent la lumiére UV-Visible lorsqu’un groupement OH
est situé en position ortho par rapport au groupe COOH et les deux groupes OH et COOH
participent a la complexation.

D’autre part, I'analyse spectrale des solutions de ces complexes de pH 2,0 a 4,0 n'a montré
aucun changement significatif ; ce qui suggeére qu’il n'y a qu'une seule espece importante dans
les complexes Fe(lII1)HBA (la forme mono-déprotonée) concernant I'équilibre acido-basique
des complexes ferriques. Par conséquent, les réactions formant le complexe seraient faisables
pour la stoechiométrie 1: 1 (Eqs ((1.5-1.6)):

LH™ + Fe(OH)?~ & FeL* +H,0 (1.5)
LH™ + Fe(OH)?>~ < Fe(OH)L +H* (1.6)

1.6.4.6. Complexes de Fe(I11) incluant un ligand amino(poly)phosphoniques
= Complexe Fe(I1IHEDTMP

L’EDTMP, ou acide éthylenediaminetétraméthylenephosphonique, est classé comme un acide
amino(poly)phosphonique organique azoté, ayant un grand pouvoir de séquestration des ions
métalliques. Il est utilisé dans le traitement des eaux comme inhibiteur d’entartrage qui retarde
ou empéche la précipitation du carbonate de calcium. Il possede également un pouvoir anti-
corrosion.

E. Matthus et al. [82] ont proposé la structure du complexe Fe(II)EDTMP formé avec une

steechiométrie de 1: 1 qui est représentée dans la figure 1.18.
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Figure 1.18 : Structure proposée de complexe Fe(lI)EDTMP.

Le complexe Fe(lI)EDTMP a été formé par une réaction de 0,1 M EDTMP avec différentes
concentrations de chlorure ferrique. Les rapports molaires (ligand / Fe(l11)) utilisés sont de
1/0,1/0,1, 1/1 et 1/2 respectivement. Comme le montre le tableau 1.10, le pH de la solution
obtenue apreés filtration du précipité (ce précipité est formé lors de la préparation du complexe)
dans tous les cas est identique au pH initial. La quantité du complexe formé a fortement
augmenté avec la diminution du rapport molaire de métal/ligand.

Tableau 1.10: Quantité de complexe formé a différents ratios molaire Fe(I11)/EDTMP.

EDTRI\jIIIF;F)/?:I:(I 1) ?ill_tlrzgiroer? Absorbance a 254 nm  Quantité de résidu (g)
1/0 4 0,02 0,00
1/0,1 4 0,63 0,02
1/1 4 2,80 0,41
Y 4 0,03 1,30

Avec un ratio de 1 / 0,1, la concentration de Fe(l1l) est insuffisante pour former le complexe
EDTMP ferrique. Trés peu de précipité s'est formé et une faible absorbance du filtrat est
observée a 254 nm. Pour un rapport 1/1, il s'est formé 0,41 g de précipité et le filtrat contient
une quantité substantielle du complexe dissous puisqu'il présente une absorption élevée a 254
nm. Dans le cas de 1/2, il s'est formé 1,3 g de précipité, ce qui correspond a environ 30 % de
plus que ce qui pourrait étre formé théoriquement. Le filtrat n'a révélé aucune absorption a 254

nm. Ceci indique une précipitation compléte du EDTMP ferrique.

1.6.5. Propriétés photochimiques des complexes de Fe(lll)carboxylate

La capacité d’un ligand a former des complexes forts avec le Fe(lll) est essentielle pour
empécher la précipitation de Fe(l11) sous forme d'hydroxyde de fer. Cependant, afin de garantir
une dégradation efficace des polluants organiques, les complexes de Fe(lll) doivent non

seulement absorber la lumiere UV-Visible mais aussi subir une décomposition photolytique.
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En absence de décomposition photolytique, le systéme semble étre non réactif, et une activation
est nécessaire pour initier les réactions.

Au cours des deux derniéres décennies, D’activité photochimique des complexes
Fe(lll)carboxylate y compris Citrate, Oxalate, Tartrate et Succinate, a fait 1’objet d’une
attention considérable [48,83-87]. En effet, les complexes formés entre les ligands organiques
et le Fe(111) ont une absorption qui s’étend jusqu’au visible, ce qui peut rendre leurs utilisations
possibles dans la photodégradation en présence de la lumiere solaire [88].

Il est bien connu que sous irradiation, les complexes de Fe(lll)carboxylate peuvent subir une
photoxydoréduction par un mécanisme de TCLM, s’identifie a la fin a la réaction classique de
Fenton [89,90].

L’absorption de la lumiére par ces complexes [(Fe(l11)(RCO2)n]*" va donc conduire a la
formation des ions du Fe(ll) et des espéces réactives de I'oxygene telles que :HO2°® /0,*", H20;

et HO® comme indiqué dans les réactions suivantes (1.7-1.12) [91-93] :

[Fe(IIN)(RCO3), 3™ +hv - [Fe(ll))(RCO3),_1]2™™ + RCOS (1.7)
RCO$ + 0, - Rox + 03~ + CO, (1.8)
03~ + H* - HOS (1.9)
HO3/03™ + Fe(lll) - Fe(Il) + 0, + H* (1.10)
HO3/0%™ + Fe(Il) + H* — Fe(ll) + H, 0, (1.12)
Fe(Il) + H, 0, — Fe(lll) + HO® + OH~ (1.12)

RCO>" designe un ligand carboxylate

Les radicaux HO® sont capables d'oxyder la plupart des molécules organiques rapidement et de
maniére non sélective. Ainsi, la production des especes réactives de I'oxygéne a partir de la
photoréaction des complexes de Fe (l11)Carboxylate, joue un réle crucial dans I'élimination des
substances organiques de sources naturelles ou anthropiques dans les eaux de surface, et donc
dans les mécanismes d'autoépuration de I'environnement [86,94,95].

B.C. Faust et al. [96] ont etudié les propriétés photochimiques des complexes de Fe(lll) avec
I'Oxalate, le Malonate et le Citrate. Le schéma général propose du mécanisme de

photodégradation du complexe (poly)carboxylate ferrique est présenté sur la figure 1.19.
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Figure 1.19 : Schéma de la photolyse des complexes Fe(l11)(poly)carboxylates.

D’apres le schéma précédant, on voit que les complexes liberent des radicaux primaires
(Oxalate (Ox™), Citrate (Cit*> ™) et Malonate (Mal ™). L'évolution de ces radicaux primaires
dépend de plusieurs parameétres tels que la concentration en oxygeéne ou en Fe(ll). Cependant,
le radical primaire est souvent susceptible de subir le processus de décarboxylation. Le produit
de décarboxylation réagit par conséquent avec lI'oxygéne moléculaire et donne un radical
superoxyde O*". Conformément au schéma, nous pouvons conclure que le processus de la
photolyse des (poly)carboxylates ferrique, associé au cycle Fe(lll) / Fe(ll), joue un role
important dans I'environnement. Il représente, notamment une source non négligeable de
production de CO2, Oz et H20».

De la méme maniere, les acides amino(poly)carboxyliques peuvent présenter un comportement
similaire a celui de I’acide (poly)carboxylique [77].

La notion de rendement quantique ¢ est tres importante en photochimie. Ce paramétre nous

permet d’évaluer et optimiser ’efficacité du processus photochimique appliqué.
»= Rendements quantiques de formation de Fe(l1)

Dans la littérature, les différents types de (poly)carboxylates de Fe(lll) sont peu étudiés en
termes de rendement quantique de formation de Fe(ll).
H.B. Abrahamson et al. [25] ont déterminé les rendements quantiques de formation de Fe(ll)

a partir de la photolyse directe de différents types de (poly)carboxylates de Fe(lll) a 366 nm,
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en absence d’oxygene et a différents pH. Les auteurs ont trouvé qu’ils dépendent de la nature
du ligand. A pH = 2,7, les rendements quantiques de formation de Fe(ll) suivent I’ordre :
Malate> Isocitrate> Citrate>Tartarate> Oxalate. Cependant a pH = 4,0, les rendements
quantiques augmentent de 50 % a I’exception du ferrioxalate. Il convient de mentionner que les
rendements quantiques diminuent de maniére importante quand la concentration de
(poly)carboxylates est en exces par rapport a la concentration Fe(l11) de départ.

Dans le tableau 1.11 nous avons listé quelques rendements quantiques de formation de Fe(Il)
lors de I’irradiation des solutions aqueuses de différents types de (poly)carboxylates de Fe(l1l)
[25].

Tableau 1.11 : Rendements quantiques de formation de Fe(ll) pour différentes types de
complexes (poly)carboxylates de Fe(lll).

$reqn), AC/Fe =52 $reny, AC/Fe = 167°
Acide carboxylique (AC)
pH =27 pH=4,0 pH=29
Acide oxalique 0,65 0,30 0,32
Acide de L(+)-Tartarique 0,40 0,58
Acide de DL-Tartarique 0,35 0,50 0,29
Acide meso-tartarique 0,31 0,37
Acide citrique 0,28 0,45 0,17
Acide DL-Isocitrique 0,14 0,37
Acide L(-) maligue 0,21 0,29
Acide D(+) malique 0,20 0,28
Acide DL- malique 0,20 0,29 0,26
Acide succinique 0,13
Acide formique 0,12

g[Fe(111)] = 0,3 mM, [Acide carboxylique] = 1,5 mM
b[Fe(111)] = 0,3 mM, [Acide carboxylique] = 50 mM

1.6.5.1. Photolyse des complexes de Fe(l11) incluant un ligand (poly)carboxylique
aliphatique

=  Complexe Fe(lll)Mal
La photolyse du complexe Fe(ll1l)Mal (0,3 mM/1,2 mM; pH = 2,8) a été étudié a 365 nm par
B. Dekkiche et al. [39]. Les résultats obtenus ont révélé que 90 % du complexe a disparu apres
240 min d’irradiation en présence d’oxygéne et la quantité maximale du Fe(ll) formée est égale
a1,6x10™* M. Il a été constaté que le peroxyde d’hydrogéne H,O2n’a pas été formé pendant la

photolyse du complexe.

32



Chapitre I : Synthése bibliographique

La photodécomposition de ce complexe est supposée conduire a la formation du radical oxydant
‘CH.COOQOH, qui oxyde le Fe(Il) photogenéré, sans la formation de H.O et HO®. Le mécanisme
de la photolyse proposé par Z. Wang et al. [40] est représenté dans la figure 1.20.

o o
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OH"
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nlu CH;COOH
CO,
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HMal/H,Mal
Fc"—»v 1 0
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(Fe''\H") 0.

Figure 1.20 : Mécanisme réactionnel de la photolyse directe du complexe Fe(l11)Mal [40].

Sous irradiation, le complexe Fe(l11)Mal passe a un état électroniquement excité suivi de deux
réactions compétitives: (1) retour a I'état fondamental; (2) Procédé TCLM avec formation de
Fe(l1) et d'un radical carboxylate dans une cage de solvant (espece a).

Le radical *OOCCH>COO" subit une décarboxylation pour donner un complexe radical
Fe(II)/*CH2COOH (espéce b). Le radical *CH2COOH a été détecté par la technologie de
piégeage RPE, prouvant que le processus du TCLM a lieu au cours de I’irradiation du complexe.
Cependant, il semble que la diffusion du Fe(ll) hors de la cage de solvant est difficie, puisque
la réoxydation de Fe(II) par le radical *CH2COOH se produit.

Z. Wang et al. [40] ont expliqué le faible rendement quantique du Fe(ll) (0,0022) par le
mécanisme de désactivation) qui implique le complexe radical. Ce dernier en présence du ligand
libre malonate réoxyde le Fe(Il) en produisant 1’acétate. Le suivi de cet intermédiaire a

confirmé cette voie réactionnelle (Eq (1.13)) [97].

\\C—CH2

// \ a
o : 0 (1.13)
P ‘F2+OH c\ A \\C_CH3 X / P
L
eO—C\ ©
\o

Ce mécanisme d’extinction est similaire a celui proposé dans les systémes Cu(ll)Mal , ou C.H.
Wau et al. [98] ont montré que les espéces d’acide malonique non complexées affectent la

photoformation du Cu(l) (rendement quantique faible) selon la réaction (1.14)
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Cu(l) — CH,C(0)0~ + HL™/H,L - Cu(Il) — L + HCH,C(0)0~ (1.14)
(L= OOCCH.COOH)

=  Complexe Fe(lll)Malate
B. Dekkiche et al. [39] ont montré que le complexe Fe(lll)Malate (0.3 mM/0.6 mM; pH = 3)
se photolyse rapidement comparativement au Fe(ll11)Mal ou sa disparition atteint 90 % apres
30 min d’irradiation a 365 nm dans des conditions aérobiques. Les résultats obtenus ont révelé
que la quantit¢ maximale du Fe(Il) et H2O. photogénérées sont 1,7x10* et 4,75x10° M
respectivement.
Le complexe de Fe(lll)Malate peut subir un transfert de charge sur deux sites différents: le
groupe carboxylate ou le groupe hydroxyle déprotoné. En effet, C. Weller et al. [97] a rapporté
les différents mécanismes de la photolyse du complexe.
Cependant Y.Z. Hamada et al. [99] ainsi que E. Mentasi [100] ont montré qu’en complexant
le Fe(l11) & I'un des deux groupes carboxyle, la liaison entre I'oxygeéne et le proton du groupe
hydroxyle en position a est rompue et le proton peut étre separé. L'oxygene est alors disponible
pour la complexation du fer. La déprotonation du second groupe carboxyle n'a lieu qu'a des pH
plus élevés.
Siaucun fer n'est lié, la protonation du groupe hydroxy se produit rapidement dans les solutions
aqueuses [43]. En raison de la coordination tridentée, le transfert d'électrons a partir du malate
peut avoir lieu soit par I'un des groupes carboxylate, soit par le groupe hydroxy. Le transfert

d'électrons du groupe carboxylate a lieu selon deux possibilités [97].

4 3 2 1
HOOC-CH,-CH(OH)-COOH
La premiére possibilité est le transfert d'électrons dans le groupe carboxylate C1, qui peut étre
représenté par analogie aux réactions (1.15—1.21), ou R étant CH,COO". Dans ce cas, le produit

organique final serait I'acide 3-oxopropanoique

[Fe!" (0O0OCCH(OH)R)]* + hv — [FeD( *00CCH(OH)R)]* (1.15)
[Fe™ ( *00CCH(OH)R)]* —» Fe?* + *00CCH(OH)R (1.16)
*00CCH(OH)R - °*CH(OH)R + CO, (1.17)
*CH(OH)R 4+ 0, » °*00CH(OH)R (1.18)
*00CH(OH)R - CHOR + HO} (1.19)

[Fe!")(O0CCH(OH)R)]* + °CH(OH)R — [Fe(00CCH(OH)R)] + CHOR + H*  (1.20)
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*00CH(OH)R + Fe?* - "OOCH(OH)R + Fe3* (1.21)
La deuxiéme possibilité est le transfert d'électrons dans le groupe carboxylate C4. Apreés
décarboxylation, le radicale *CH:R est laissé (R = -OOCH (OH)).

*CH,R + 0, -» ®00CH,R (1.22)
2 *00CH,R - RCH,CO000CH,R (1.23)
2 *00CH,R -5 2CH(OH),R + H,0, (1.24)
— CH(OH),R + CH,(OH)R + 0, (1.25)
— 2CH(OH),R + 203~ + 2H* (1.26)
— 2°0CH,R+ 0, (1.27)
2 *OCH,R + H,0 — CH(OH),R + CH,(OH)R (1.28)
*0CH,CH,CO0~ - HCHO + *CH,C00~ (1.29)

Une autre possibilité de transfert d'électrons aurait lieu sur I'oxygene du groupe hydroxy. Cette
étape forme un radical alcoxy "OOCCH(O+)CH2COO'. La stabilisation du radical alcoxy peut
étre obtenue via la réaction avec I'oxygéne, puis HO>" sera eliminé, ce qui génere un groupe

keto et I'acide oxalacétique.

[Fe(™D(~00CCH(0~)CH,C007)] + hv - [Fe™ (“00CCH(0*)CH,C007)] (1.30)
[Fe™ (~00CCH(0*)CH,C007)] » Fe™ + ~00CCH(0*)CH,CO0™ (1.31)
~00CCH(0*)CH,C00~ + 0, = ~00CC(0)CH,CO0~ + HO$ (1.32)

Alors que le radical alkyle «CH(OH)CH2COO" issu du premier mécanisme est capable de
réduire davantage le complexe Fe(lll)Malate parent, le radical alcoxy produit dans le troisieme
mécanisme ne peut provoquer une réduction secondaire de Fe(lll) directement.
= Complexe Fe(l11)Sac

Le complexe Fe(lll)Sac présente une forte réactivité photochimique UV ou sa photolyse
([Fe(l11)Sac] = 4 uM) a pH 3 et en présence d’O2 (9,8 mg.L™) est presque compléte aprés
100 min d’irradiation sous irradiation 254 nm (0,33 mW.cm) [45]. En outre, la photolyse du
complexe a conduit a la réduction photochimique du Fe(l11) via TCLM qui va ensuite reagir
avec le H2O2 pour générer HO®. Le rendement quantique du Fe(ll) formé a été déterminé et
vaut 0,342 dans les conditions expérimentales susmentionnées. Le schéma de la photolyse du

complexe Fe(l11)Sac a été proposé dans la figure 1.21.
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Figure 1.21 : Schéma proposé de la photolyse du complexe Fe(lll)Sac [45].

=  Complexe Fe(l11)Pyr
C. Zhang et al. [78] ont étudié les processus photochimiques du systéeme Fe(I11)Pyr en détail.
La photolyse du complexe Fe(lll)Pyr, représentée sur la figure 1.22, conduit a la formation
de Fe(ll) et I'espéce Pyr excitée. Ce dernier subit une nouvelle décomposition avec formation
de HO®, *COOH, COs™, H" et HO:" en présence de I'oxygéne dissous.

0

jpesassaaa . | Il
: ,,et]lwhn—“»rdlll H200C-C-CH,

[
n Ho! |—-” l o o]
/ \ \ ()’ ‘
Fe(l1l) * OH '|'0H| Fe(ll) aﬂ—& >+ (0, + Felll)

Prod.J L| oI lulll! @"\

l); gradation pollutants

Figure 1.22 : Mécanisme réactionnel de la photolyse directe du complexe Fe(l11)Pyr [46].

Parallélement, le Fe(ll) est réoxyde en Fe(lll) mettant en exergue le cycle photochimique de
Fe(l11)/Fe(Il) dans ce systéme.

D’aprés A. Mellouki et al. [101], les radicaux HO® peuvent étre produits lors de la photolyse
de l'acide pyruvique en phase gazeuse avec un rendement quantique de (5 £ 3) % a 355 nm.
La réactivité photochimique d’une solution contenant 10,0 uM de Fe(Ill) et 60 uM d’acide
pyruvique a pH 3,0 et sous irradiation (A > 350 nm) génére une quantité de 34 uM des HO® au
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bout de 160 min avec une constante de vitesse de 0,21 uM.L1.min et rendement quantique
de 0,02.

= Complexe Fe(lll)Tar
Lors de la photolyse du complexe Fe(lll)Tar, le ligand (Tar) et le métal (Fe(lll)) sont
respectivement oxydés et réduits comme il est indiqué dans le mécanisme réactionnel proposé
dans la figure 1.23 par L. Wang [102] La présence de 1’02 conduit a la formation du O2°" qui
va contribuer & la production des radicaux HO*® via les réactions de Fenton et/ou photo-Fenton.

hw

%
Tar

Tarl{ox)

Figure 1.23 : Mécanisme réactionnel de la photolyse directe de Fe(lll)Tar.

=  Complexe Fe(l111)Ox

La décomposition photolytique du complexe Fe(ll)Ox se résume aux réactions
(1.33-1.39) [48] :

[Fe(C,04)3]® + hv > Fe?* + 2(C,0,)*” + C,0% (1.33)
C,03” + [Fe(C,0,)s]3~ — Fe?* + 3C,0,% + 2C0, (1.34)
C,05" + 0, — 2C0, + 03" (1.35)
HO, & H* + 035 pk, = 4,8 (1.36)
2HO, S H,0, + 0, k=83 x105M-15"1 (1.37)
Fe?* + H,0, - Fe3* + HO® + k=63M"1s1 (1.38)
05~ + HO3 + H,0 » H,0, + 0, + HO® k=9,7x 10’M~ 157! (1.39)

Le mécanisme proposé prend également en compte la participation de I'oxygéne dans le
processus d'oxydation conduisant a la formation d'anion radical superoxyde (Eq (1.35)) et du
peroxyde d'hydrogéne (Egs (1.37, 1.39)).
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La formation d'anions radicalaires superoxyde par la réaction (1.35) favorise la réduction de

Fe(l11) en Fe(ll) a pH neutre, comme indiqué dans les réactions (1.40, 1.41) :
K
Fe3* + HO; — Fe?* + 0, + H* k=1x10M~1S"1[103] (1.40)

Fe3* + 05~ 5 ezt 4 0, k=1,5x 108M~1S~1 [89] (1.41)
Cette réaction n’est qu’une conséquence positive de la présence de 1’oxygene favorisant cette
voie qui alimente la réaction de Fenton en Fe(ll).

C. Weller et al. [104] ont constaté que le rendement quantique du Fe(ll) issu de la photolyse
du complexe Fe(Ox)z™ est supérieur a celui obtenu lors de la photolyse du complexe Fe(Ox)s*.
Les valeurs des rendements quantiques de la photolyse pour les complexes bis- et tris-oxalate
ferrique a trois longueurs d'onde différentes sont rapportées dans le tableau 1.12.

Tableau 1.12: Rendement quantique du complexe bis- et tris- oxalate ferrique [104].

313 nm 366 nm 436 nm
[Fe(Ox)2] >1,23 1,17 1,4
[Fe(Ox)3]3' 0,12 0,91 1,0

IIs ont également démontré la dépendance du rendement quantique vis-a-vis des réactions
secondaires (c'est-a-dire la réaction entre les radicaux carboxyle et les complexes de ferrioxalate
non photolysés décrites dans les réactions (1.42, 1.43), qui sont influencées par la concentration

initiale de Fe(l11) et I'intensité lumineuse:
k
C,03™ —» CO, + CO3~ k=2x10°S? [105] (1.42)

[Fe(C,0,)]372" + CO5~ S Fe?t + nC,0,%” +C0, k=~ 8x10°M~1s™1 [106] (1.43)
=  Complexe Fe(111)Cit

La photolyse du complexe Fe(I11)Cit a été étudiée en détail par différents auteurs [25, 60, 91].

Elle a lieu selon un TCLM (le Fe(l11) est réduit en Fe(I1) et le ligand Cit est oxydé en Cit*%) et

génere des especes réactives de l'oxygene telles que HO2® / O2*, H202 et *OH, comme le

montrent les réactions (1.44-1.50) [62,107]:

FeCit + hv Fe(Il) + Cit*2~ (1.44)
Cit*?~ + 0, » 3-0GA?™ + CO, + 03 (1.45)
3-HGA'?~ + 0, —» 3-HGA?™ + 03~ k=1,0x10° M~1s~1 (1.46)
HO, & H* + 03~ pk, = 4,8 (1.47)
Fe(Il) + 03 t Fe(1ll) + H,0, k=1,0x 107 M~1S? (1.48)
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H+
Fe(Il) + HO3 — Fe(Ill) + H,0, k=12x 106 M~1s1 (1.49)
Fe(Il) + H,0, - Fe(lll) + HO®* + HO-  k=63M"1s? (1.50)

D’ou OGA: acide 1,3-acetonedicarboxylique
HGA: acide 3-hydroxyglutarique

X. Feng et al. [108] ont propose les principales réactions dans le systéme Fe(I11)Cit représenté

dans la figure 1.24.

by Fe(llDeit _
Fe(Ill)citOH™
cit” "+ Fe(Il) N eit
Fe(III)
|
' /="OH + OH
_I"e{ll}i:it_'___ “ Ha O
_ Fe(I)
3FHGA™ 0 /HO;
. 3-HGA,
cit”™" \
3-0GA”™+ CO4
0,

Figure 1.24 : Principales réactions photochimiques dans le systeme Fe(l11)Cit.

La photolyse du complexe Fe(lII)Cit a plusieurs significations importantes dans les eaux
naturelles:

(i) Le processus s’avere important pour les matiéres organiques dissociées (par exemple le
citrate) et O, dissous pour la formation de Fe(Il) et H.O> [109].

(i) Le CO2 est le produit final par décarboxylation et cela pourrait &tre un mécanisme important
pour le cycle du carbone dans les eaux naturelles riches en fer et en matieres organiques
dissociées [96].

Plusieurs études ont été réalisées dans le but de vérifier et de quantifier la photolyse directe du
complexe Fe(111)Cit par la détermination des rendements quantiques .

Le tableau 1.13 montre les rendements quantiques de formation de Fe(ll) par la photolyse de

complexes Fe(l11)Cit rapportés par plusieurs auteurs a différents pH et longueurs d'onde.
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Tableau 1.13 : Rendement quantique du Fe(ll) formé lors de la photolyse du Fe(lI1)Cit a
differents pH et longueurs d'onde.

pH Citrate/Fe(l11) ¢ 366 nm P 436 nm Référence
2,7 5 0,28 - [25]
3,5 10 - 0,23 [91]
4,0 1 - 0,28 [96]
4,0 5 0,45 - [25]
4,0 5 - 0,28 [96]
4,0 10 - 0,24 [96]
5,0 1 - 0,25 [96]
6,0 1 - 0,21 [96]

1.6.5.2. Photolyse des complexes de Fe(l11) incluant un ligand (poly)carboxylique
aromatique

= Complexe Fe(11)SAD
Les expériences de la photolyse par flash laser (PFL) révelent que tous les complexes
Fe(111)SAD présentent une bonne stabilité photochimique a I'excitation a 355 nm (le rendement
quantique de la photolyse ne dépasse pas 0,01) [64].
La photolyse par PFL a 355 nm de ces complexes ne montre aucune évidence de formation des
radicaux hydroxyle, le photoprocess primaire a été supposé étre un transfert d'électrons du SAD
coordonné a l'ion Fe(lll) dans le complexe excité, conduisant a la formation du Fe(ll) et le
radical phénoxy SAD*® (Eq (1.51)).
[Fe(IISAD(H,0),]* + hv — [Fe(I)(H,0),]* + SAD® (1.51)
Par contre sous irradiation polychromatique (300-400 nm), IP’excitation des complexes
Fe(lI1)SAD a lieu par un transfert d'électrons des molécules d’eau cordonnées au centre
métallique du Fe(I1l) pour produire le Fe(ll) et le radical hydroxyle HO®* (Eq (1.52)) [81].
[Fe(IINSAD(H,0),]* + hv — [Fe(I)(H,0),_,]?>* + SAD + H* + HO* (1.52)
La photolyse des complexes de Fe(III)SAD par PFL a 355 nm et une lampe au mercure
combinee avec des filtres (365 nm) donne presque les mémes rendements quantiques comme

le montre le tableau 1.14.
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Tableau 1.14 : Stabilité thermique et photochimique des complexes Fe(l11)SAD en solutions
aqueuses: pourcentage de décomposition a 1’obscurité et rendements quantiques issu de la
photolyse sous différentes conditions d'irradiation [64].

% de décomposition a ’obscurité aprés

Complexe 8 h oh 190 h PLFP355nm P365nm

Fe(lINAS Stable 0,008 0,011
Fe(lIT1)A5SS Stable 0,0033 0,0039
Fe(lI1)A4HS 2 5 9 0,003 0,01
Fe(I11)A6HS 8 21 33 0,0036 0,0042

Les rendements quantiques de la photolyse pour tous les complexes sont faibles et ne dépassent
pas 0,01 (Tableau 1.14). Ces derniers sont en accord avec les rendements quantiques de
formation des radicaux phénoxy SAD*® observés dans la photolyse par PFL.
Les Fe(IINSAD contenant des groupes électroattracteurs (5SSA) montrent les plus faibles
rendements quantiques, tandis que les valeurs les plus élevées ont été observées pour le
Fe(lI1)AS et les Fe(l111)SAD contenant des groupes donneurs d'électrons (4-HSA, 6-HSA).
1.6.5.3. Photolyse des complexes de Fe(l11) incluant un ligand amino(poly)carboxylique
aliphatique

=  Complexe Fe(l11)Asp
A. Marion et al. [71] ont étudié la photolyse du complexe Fe(Il11)Asp* obtenu en mélangeant
100 puM de Fe(ClO4)3 et 200 uM d'acide aspartique sous irradiation monochromatique ( 313 et
365 nm) et polychromatique (290-450 nm). Les résultats ont montré que le spectre UV-Visible
du complexe Fe(I11)Asp* subit une diminution rapide ou 15 % du complexe a disparu apres 5
min d’irradiation @ 365 nm. Simultanément, la quantité des ions ferreux mesurée dans la
solution irradiée prouvent que la photolyse du complexe Fe(lIl)Asp®™ conduit a la
photoréduction quantitative du Fe(II) en Fe(II) et ’oxydation consécutive du ligand via d'une
réaction de TCLM bien connue, décrite dans la réaction suivante (1.53):
Fe(Ill) + Asp* + hv - Fe(Il) + Asp®~ (1.53)
En effet, la vitesse de disparition du complexe Fe(l11)Asp* et la formation du Fe(ll) déterminés
a 290 nm (vreamasp+ = (3,79 % 0,33) x10°® M. min?, veeqyy = (3,71 % 0,23) x10° M. min'?
respectivement). Ce résultat indique que les ions ferreux sont stables dans I'eau malgré une

oxydation possible en ions ferriques observée a pH supérieur a 4,0 [110].
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En outre, les auteurs ont comparé les rendements quantiques de formation du Fe(ll) lors de la
photolyse du complexe Fe(ll1)Asp™ a différentes longueurs d’onde avec ceux trouvés dans le
cas du complexe Fe(I11)-mono-Ox(Fe(I11)-(C204)"), Fe(I11)-di-Ox(Fe(l11)-(C204)2") et Fe(ll1)-
Fe(lll)-aquacomplexe.

Tableau 1.15 : Rendements quantiques du Fe(ll) formé lors de la photolyse des différents
complexe sous irradiation monochromatique (& 313 et 365 nm) et polychromatique
(300-400 nm) [71].

¢313nm P365 nm 300-450 nm
Fe(lI)Asp* 0,25+ 0,04 0,11+0,04 0,31+ 0,06
Fe(lll)aguacomplex - 0,027 0,03 £0,01
Fe(111)-(C204)* - - 1,6 0,2
Fe(l11)-(C204)2 0,10 0,085 -

Comme le montre le tableau 1.15, le rendement quantique du Fe(Il) formé a partir du complexe
de Fe(ll)Asp* est environ 5 fois inférieur a la valeur mesurée pour Fe(l11)-(C204)* dans les
mémes conditions d’irradiation. Lorsque le Fe(ll1) complexe avec des ligands organiques, sa
photolyse devient plus rapide que la forme aquacomplexe. Cela conduit a des taux de formation
du Fe(l1) plus élevés qui modifient la spéciation du fer dans la phase aqueuse du nuage et donc
dans le cycle du fer dans les nuages.

De plus, la quantification des radicaux hydroxyles en présence de 1 mM de peroxyde
d'hydrogene et 100 uM de Fe(lll)Asp* en absence et en présence de lumiére révéle une
accélération de leur vitesse de formation de (0,298 + 0,012) a (7,18 + 0,33) x107" M.min!
respectivement (voir le tableau 1.16). Ceci conduit a la réoxydation de fer ferreux en anion
ferrique au cours du processus de Fenton et a la formation d'un nouveau complexe.

Tableau 1.16 : Vitesse de formation des radicaux HO® en absence et en présence de lumiére a
pH= 3,7 [71].

Acide aspartique  H202

Fe(I11) (LM) (M) (M) v/ oy (X107 M.min'L)
A I’obscurité 100 - - 0,015 + 0,003
A I’obscurité 100 - 1000 0,230 £ 0,012
A T’obscurité 100 200 - 0,017 + 0,003
A Pobscurité 100 200 1000 0,298 + 0,012
En présence de lumiére 100 - - 1,06 +0,11
En présence de lumiére 100 - 1000 3,47+0,12
En présence de lumiére 100 200 - 0,976 + 0,044
En présence de lumiére 100 200 1000 7,18 +0,33
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La photolyse du complexe Fe(l11)Asp* sous irradiation solaire simulée conduit a la formation
d'ammoniac en tant que produit principal et des acides carboxylique (comme 1’acide oxalique,

malonique et formique) a chaine courte comme il est indique dans la figure 1.25 subséquente.

Fe(III) Asp
Short-chain
carboxylic acids

HO" + HO Fe(IIT)-Asp” ]
HO
l hv " . B
R 2 2
-CO | i
H,0, P& + HN-CH-COO — > H;N-CH —=—= NH,+ CHO

3

Figure 1.25 : Mécanisme de la photolyse du Fe(lI1)Asp* et formation
des principaux produits [71].
= Complexe Fe(I1I)NTA

Le complexe Fe(III)NTA est capable de se photolyser lors de I'absorption du rayonnement a
des longueurs d’ondes A> 300 nm, conduisant a la formation des ions Fe(l1).

Deux mécanismes ont été proposés pour ce procedé photolytique [111]. Le premier est illustré
dans la figure 1.26 et s’applique pour A> 345 nm. Une réaction redox entre le Fe(lll) et le groupe
carboxylate se produit, conduisant a la formation de Fe(ll) et d'un radical carboxyle, ce dernier
subissant une décarboxylation rapide. Le radical hydrogéne issu de cette réaction avec
I’oxygéne conduit a la formation du radical HO2® et du peroxyde d’hydrogéne, capable de

réoxyder le Fe(ll).

CH.COO'
CH,COO 2
/ hw / -
Felll N CH,coow ——3= Fe!ll + N ——CHCO0
e 3065 nm \
\CHZCOO’ CH,COO
H ”
CHo CH.COO'
L .7
H + N ——CHCOO +Fe!'+CO, --——— 1N ——CH;COO+ Fell
\cchoo \CHZCOO'
O, + H ——— = HOy

l Fel!l
H, 0, <
Fell' + OH- + 'OH

Figure 1.26 : Photolyse du complexe Fe(I1I)NTA a A> 345 nm [111].

Le deuxiéme mécanisme proposeé par les mémes auteurs s’applique a la photolyse du complexe
Fe(I1I)NTA a des longueurs d’onde 345 >X> 310 nm (voir la figure 1.27). Pour des longueurs
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d’onde plus courtes (313 nm), le ligand d’eau cede un électron au Fe(l11) entrainant sa réduction
avec la formation contemporaine des radicaux HO® et d'un ion proton. La derniére espece
permet d’oxyder le substrat organique par la participation de la molécule d’oxygéne et la

formation d’anion carbonate radicalaire.

Hy0 CH,COO" CH,COO"
™~ - hv TS + OH + H,0
Fell N CH,co00 ——— Fe' + HN CHACOO 2
© 313 nm ~
H o/ \CchOO' CH,CO0
2
CHO i CHCOO
+ / i N /
HN CH,COO" + Fell + CO; -t— ¢------ - Fe' + gN CH.COO" + 2H,0
O:
\CHZCOO \\CHchO_

Figure 1.27 : Photolyse du complexe Fe(III)NTA a 345 >A> 310 nm [111].

D’autre part, les auteurs ont également estimé les rendements quantiques de la formation du
Fe(ll) a deux valeurs différentes de pH (4,0 et 6,0) et a des longueurs d'onde différentes (325 et
313 nm). Ces valeurs, déterminées en présence de 4-chlorophénol, sont rapportées dans le
tableau 1.17. 1l est noté que des valeurs inférieures ont été trouvées en absence de 4-
chlorophénol.

Tableau 1.17 : Rendement quantique de formation du Fe(lIl) issu de la photolyse du Fe(1I)NTA
en présence de 4-chlorophénol.

pH 313 nm 325 nm
4,0 0,46 0,28
6,0 0,16 0,04

= Complexe Fe(I1)EDTA
Comme il est indiqué sur la figure 1.28, P. Kocot et al. [112] ont constaté qu'apres le premier
transfert d'électrons de 'EDTA a Fe(l11) qui est réduit en Fe(l1), des especes dimére contenants
Fe(Il) et Fe(lll) se forment. Ces espéces peuvent subir soit (i) une décomposition simple
accompagnée d'une réduction de Fe(lll) et d'une oxydation de 'EDTA, dans des conditions
désoxygenees, soit (ii) une réaction avec 1’02 conduisant a la régénération des ions ferriques et

a I'oxydation partielle de 'EDTA en présence d'oxygéne dissous.
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Fe''EDTA

l "
v

(Fe"/Fe!/EDTA/EDTA)

Fe''VEDTA

dimeric species
0,
CO; + HCHO CO,+HCHO

Fe EDTA/FeED3A FeVED3A + Fe' EDTA

ED3A= acide triacetiqueethylendiamine

Figure 1.28 : Différentes voies de réaction possibles pour la photolyse
du complexe Fe(IINEDTA .

Les mémes auteurs ont rapporté les valeurs de rendement quantique pour la photolyse du
complexe Fe(IIIEDTA. Comme le montre le tableau 1.18, ils dépendent du pH, de la longueur
d'onde d’irradiation ainsi que la présence d'oxygene dissous en solution. De telles dépendances
suggerent I'existence de voies réactionnelles compliquées a travers lesquelles se développe le
processus photolytique.

Tableau 1.18 : Rendement quantique de la photolyse du complexe Fe(IIEDTA [112]

AM(nm) pH En présence d’O2 En absence d’O2
313 4 0,05+0,006 0,09+0,010
9 0,01+0,002 0,06+0,007
365 4 0,02+0,002 0,06+0,005
9 0,01+0,001 0,04+0,003
4 - 0,05+0,006
405 9 - -

Selon Y. Zhang et al. [113] une comparaison avec le complexe Fe(II1)EDDS en présence de
peroxyde d'hydrogéne (émission de la lampe de 200 a 530 nm) a montré que la photolyse du
Fe(I1I)NTA est légerement plus rapide que celle de Fe(II1)EDDS dans les mémes conditions
ainsi que la réactivitt du NTA avec les radicaux HO® est beaucoup plus faible
(4,77 £ 0,24 M1sta pH = 8). Ce fait a été expliqué par la formation de produits d'adduits

p-peroxo avec le peroxyde d'hydrogéne (H202-Fe(I11)NTA). Ces adduits peuvent étre convertis
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en espéces Fe(lV)-oxo (Figure 1.29). Le mécanisme semble étre plus efficace pour les

complexes NTA que pour les complexes EDDS.

(H)

8]
~ U (H) 0
—0—_ ' HIU;‘ Fedlih Felli) o \:w
Felln Fellll - . ——  gallV)  Fellv) o FelVy Fglty)
0—0 i I F\Df'
8 0O

Figure 1.29 : Réaction p-oxo-diférriques complexes et peroxyde d'hydrogéne.

=  Complexe Fe(l111)EDDS
Y. Wu et al. [114] ont rapporté un mécanisme réactionnel pour la formation de Fe(ll) issu de
la photolyse du complexe Fe(1I)EDDS (Eqgs (1.54, 1.55)).

[Fe3*EDDS™] + hv —» Fe?*EDDS® (1.54)

EDDS® + 0, = EDDSox + 03~ (1.55)
IIs ont évalué un rendement quantique « moyen » en Fe(ll) produit par la photolyse de
complexes Fe(II1)EDDS entre 290 et 400 nm a différentes valeurs du pH. Les auteurs ont
supposé que le taux de formation du Fe(ll) est égal au taux de dégradation du complexe
Fe(1I1)EDDS. Les rendements quantiques moyens rapportés sont de 0,09, 0,11 et 0,10 a pH 4,0,
6,0 et 8,6, respectivement.

D’autre part, J. Li et al. [115] ont déterminé le rendement quantique de formation des radicaux
hydroxyle en fonction de plusieurs paramétres tel que le pH, la concentration du complexe, la
longueur d’onde d’irradiation et 1’02 (Tableau 1.19).

Ce dernier semble étre indépendant de la concentration de Fe(I1)EDDS. Cependant, I'effet de
I'O2 et de la longueur d'onde d'irradiation sur le rendement quantique des HO® sont bien
confirmés. De plus le pH éleve augmente le rendement quantique de formation des radicaux
HO".

Tableau 1.19 : Rendements quantiques de formation des radicaux HO®.

[Fe(111)EDDS]

(M) ¢°oH A (nm) ¢°oH pH $°oH Présence d’O2 $°on
25 0,021 365 0,025 3,0 0,0025 Solution aérée 0,025
50 0,024 313 0,037 4,0 0,0091 Solution désaérée  0,0011
75 0,026 296 0,040 51 0,019
100 0,025 6,0 0,025

7,0 0,034

8,0 0,051

9,0 0,069
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En présence de peroxyde d’hydrogene, le complexe Fe(II1)EDDS est également dégradé en
raison de la réaction de I’EDDS avec les radicaux HO® (2,48 + 0,43x10° M1s ! a pH= 8)
comme il est rapporté par Y. Zhang et al [113].
1.6.5.4. Photolyse des complexes de Fe(l11) incluant un ligand amino(poly)carboxylique
aromatique

=  Complexe Fe(l11)ABS
D.A. Nichela et al. [81] ont révélé que les complexes formés avec les dérivés de 1’acide
benzoique sont inertes photochimiquement (a A > 450 nm). Par contre, ’irradiation a des
longueurs d’onde plus courtes (c’est-a-dire jusqu’a 300 nm) a conduit & la production du Fe(ll)
et la décomposition des ligands organiques initiée par un transfert de charge produisant ainsi
les radicaux HO- (Eq (1.56)) :
[Fe(II) (RCOO™)(H,0),]*? + hv » [Fe(1I)(H,0),_,]** + RCOO™ + H* + HO® (1.56)
Des expériences ont éte réalisées dans les conditions d’irradiation ou A>320 nm en présence d’une
solution saturée de benzéne (0,019 M). Les cinétiques de formation du phénol (PhOH) et du
Fe(Il) ont été suivies simultanément en présence de benzene (0,019 M). Dans ces conditions,
les taux d’oxydation des complexes sont trés faibles (inférieurs a 2,5% aprés 35 min
d’irradiation).
De plus, les vitesses initiales de la production de Fe(ll) et de PhOH ont montré la méme
tendance pour les différents complexes (voir le tableau 1.20) et leurs valeurs peuvent étre
considérées comme égales, sans erreur expérimentale.

Tableau 1.20 : Vitesses initiales de formation du Fe(ll) et PhOH en présence de benzéne.
[Fe(ll)]Jo= 1x10™* M, [ligand]o= 2x10* M, [benzene]o= 1,9x102 M, pH= 3,0, T= 24 C°,
irradiation a A> 300 nm [81].

Ligand vreany (M.mint)  wvphon (M.min?t)  wrean/ vehon  Absorbancesos-s2s nm

A2H5NB 4,7 (£0,9)x107 4,41 (0,16 x107 1,07 1,56 (+ 0,04)
A2H4NB 7,1 (+0,8)x107 6,40 (+ 0,11)x107 1,11 0,45 (+ 0,06)
A24DHB 2,6 (+0,3)x10°® 2,07 (+0,13)x10® 1,26 0,32 ( 0,08)
A2HB 2,5 (£ 0,4)x10° 2,10 (+ 0,05)x10° 1,19 0,29 (+ 0,07)
Absence 17,0 (+1,3)x10° 17,5 (+0,1)x10® 0,97 -

La photoproduction de Fe(ll) par les complexes n’implique pas les voies de décarboxylation
(Egs (1.57-1.59)), mais passe principalement par la réaction (1.60) produisant une quantité
stoechiométrique des radicaux hydroxyle.

[Fe(III)(RCOO™)(H,0),]*% + hv —» [Fe(1l)(H,0),]** + RCOO*® (1.57)
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RCOO* —» R*® + CO, (1.58)
[Fe(III) (RCOO™)(H,0),]*% + hv = [Fe(I)(H,0),_,]** + RCOO~ + H* + HO" (1.59)
Des différences significatives ont été observees sur les vitesses initiales de formation de Fe(ll)
et PhOH pour les complexes Fe(111)ABS étudiés :

Les complexes formés avec des ligands non nitrés présentent une photoactivité plus élevée que
celles formées avec des ligands nitrés, l'efficacité de Fe(111)2H5NBA étant le plus bas parmi les
COMpOses testes.

La tandence des vitesses initiales de formation de Fe(ll) et PhOH est inversement corrélée a
I’absorbance moyenne dans la gamme de la longueur d’onde de 305 a 325 nm (<Abs305-325 nm>),
ce qui suggére que l'efficacité de I'oxydation photo-induite de molécules d'eau coordonnées
pourrait étre relativement indépendante de la structure du ligand organique bidenté qui

I'accompagne.

1.6.5.5. Photolyse des complexes de Fe(l11) incluant un ligand amino(poly)phosphoniques
= Complexe Fe(11)EDTMP

E. Matthus el al. [82] ont proposeé le mécanisme de la dégradation du complexe Fe(I1)EDTMP

(Figure 1.30).

(HO),0P-C NP,
w;,op-c:? NTEHTE "\\:u,-mma,

2Fe™
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(HO),0P=C _ /St PoloH), PO,
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CH.— Pm,

D'K))!op'c _ - _ s
:’/\c-cu, o "/\:u.-nocom, o N\cu,—po(om,

”-
PO4 PO,
Fo''—e Fe’*

o, o,
CH;—N=CH,—PO(0H),
Figure 1.30 : Mécanisme reactionnel de la photolyse directe de Fe(II)EDTMP

Lors de la décomposition photolytique, deux groupements acide phosphonique ont été convertis
successivement en orthophosphate alors que le Fe(lll) est réduit en Fe(ll). Les rendements
quantiques initiaux basés sur la production de phosphate et la diminution de la densité optique
sont identiques et impliquent que:

% Le premier photoproduit formé (complexel/1) a une absorption beaucoup plus faible

que celle du produit de départ (complexes (complexes1/2).
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% la formation de phosphate ferrique apres la réoxydation est un processus lent.
En absence d'air, apres la réduction de fer ferrique en fer ferreux, un produit photostable de la
réaction a été formé contenant encore deux groupements d’acide phosphonique.
L'irradiation continue de la solution aérée conduit a la dégradation d’un nouveau groupement
d’acide phosphonique en orthophosphate. Le Fe(ll) produit au cours de la photodégradation est
réoxydé en Fe(lll).
Le produit final de phototransformation identifié par GC-MS contient un groupement d’acide
phosphonique (acide N-méthyl-aminométhylenephosphonique). Ce produit final est
photostable et incapable de former un composé de coordination avec le Fe(lll).

|.7. Comparaison de ’efficacité des complexes organiques en présence de la lumiére

Les AOP présentent un grand potentiel dans le traitement des eaux usées dont la génération des
radicaux HO® est I’étape critique car ils oxydent rapidement la plupart des molécules organiques
de maniere non sélective et les minéralisent en dioxyde de carbone, eau et des produits de
minéralisation [116, 117].

Parmi ces procédeés le Fenton et le photo-Fenton, dans ces procédés les radicaux HO® sont
génerés par les réactions des ions de fer avec le peroxyde d'hydrogéne et / ou 1’énergie
lumineuse [118-120] .

L efficacité de la dégradation oxydative est contrblée par le cycle redox de fer qui gouverne

trois réactions a savoir : la réaction de Fenton, photo-Fenton et like Fenton (Figure 1.31).

| Iron redox cycle |
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Figure 1.31 : Cycle rédox de fer et la génération des radicaux HO® dans le processus de
dégradation par oxydation photo-Fenton.
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La génération des radicaux HO® issus de la réaction de photo-Fenton est largement dominée par
la vitesse du cycle redox de fer entre les états d'oxydation +2 et +3 [119]. Comme il est connu,
les ligands organiques accélerent ou ralentissent souvent la réaction de photo-Fenton. Par
exemple, les acides carboxyliques sont fréeqguemment formés comme intermediaires dans la
dégradation des polluants organiques par cette réaction [42,121-123]. lls vont donc réagir avec
le fer et forment des complexes avec des ligands de Fe(ll) et Fe(lll) et pouvant ensuite affecter
le taux de dégradation [90,124,125]. Il convient de noter que d'autres réactions contribuent
également au cycle redox de fer et ils ne sont pas considérés comme des réactions principales
dans le procedé de photo-Fenton [90,120].

Dans la réaction de Fenton, I’oxydation du Fe?* par la décomposition de H202 générant les
radicaux HO® est représentée comme suit (Eq (1.60)) [90,108,126,127] :

Fe?* + H,0, —» Fe3* 4+ OH® 4+ OH" (1.60)
Ensuite, le Fe®* généré des radicaux HO® sous irradiation UV et se réduit en Fe?* via le procédé
photo-Fenton (Eq (1.61)) [108,126-128] :

Fe3* + H,0 + hv > Fe?* + H* + OH® (1.61)
La réaction de Like-Fenton réduit également le Fe** en Fe?* (Eq (1.62)):
Fe3* + H,0, —» Fe?* + O,H®* + H (1.62)

Le cycle d'oxydoréduction est principalement établi par les trois réactions précedentes. Par des
complexes de fer formés avec des acides carboxyliques, les réactions ci-dessus organisant le
cycle d'oxydoréduction du fer sont modifiées et leurs vitesses de réaction peuvent étre
accélérées ou ralenties par rapport a leurs vitesses de réaction d'origine.

Y. Baba et al. [129] ont réalisé une étude portée sur le cycle redox du fer favorisant la
génération des radicaux HO® pour examiner les effets des acides carboxyliques formés lors de
la dégradation des polluants organiques par la réaction de photo-Fenton.

Ces radicaux HO*® sont significativement affectés par la modification de I’absorbance de la
lumiere UV des complexes formés d'ion ferrique avec des acides carboxyliques. Les vitesses
du cycle redox de fer et la génération des radicaux HO® dans la réaction photo-Fenton ont
augmenté dans l'ordre suivant : Fe(lll)-acide malonique <Fe(lll)-acide formique =~ Fe(III)
<Fe(lll)-Acide citrique <Fe(lll)-Acide oxalique. Cependant, I’ajout de ces acides dans la
réaction Fenton-like inhibe lIégérement la génération des radicaux HO®.

D’autre part, dans le procédé photo-Fenton, I’ajout de l'acide oxalique et 1'acide citrique a
accelére le cycle d'oxydo-reduction du fer et par consequent, la génération des radicaux HO®

avec un pourcentage de 26 % et 11 % en présence d’acide oxalique et citrique respectivement.
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Par contre, I'ajout d'acide malonique a ralenti d'environ 39 % la génération des radicaux HO®.
L'acide formique quant a lui, a une incidence négligeable sur le cycle d'oxydoréduction du fer.
1.8. Contribution du complexe Fe(111)Cit dans la photodégradation des produits
pharmaceutiques

La photocatalyse utilisant les complexes organiques de Fe(lll) sous la lumiere solaire a été
utilisée dans le traitement des polluants organiques depuis les années 1990 [89,130]. Les
radicaux HO® sont générés photochimiquement par photolyse du Fe(lll)carboxylate via la
réaction de Fenton.

En raison de sa forte absorption des UV, le Fe(lll) présente une photoréactivité appréciable a
un pH presque neutre et est potentiellement applicable au traitement des eaux usées.

Le complexe Fe(lI)Cit a été prouvé comme un excellent photocatalyseur grace a sa faible
toxicité et sa haute photoréactivité [62,91].

Une étude trés récente a été realisée par D. Wan et al. [131] sur la photodégradation de

I’amitriptyline (Figure 1.32) (largement utilisé comme antidépresseur) par le systéme binaire

Fe(I11)Cit-Ox.
0

v

|
Figure 1.32 : Structure de I’amitriptyline.

Dans le systeme simple Fe(lll)Cit /UV, la dégradation de ce médicament s’est avérée plus
importante avec 1’augmentation de la concentration du ligand et le pH optimal pour sa
dégradation est de 5 dans la gamme du pH étudiée. La cinétique de cette dégradation est
accélérée par I’addition du ligand oxalate au systeme Fe(l11)Cit /UV. De plus, le systeme binaire
Fe(111)Cit-Oxa a présenté une excellente photoréactivité dont 1’élimination de 1’amitriptyline
peut atteindre 90 % aprés 30 min d’irradiation & pH 6,0 avec un rapport Fe(l11) / citrate / oxalate
de 10: 150: 500 (uM). A I’issue de cette étude, les auteurs ont pu identifier les photoproduits
par les analyses LC-MS et proposer un mécanisme de dégradation de ce medicament décrit

dans la figure 1.33.

51



Chapitre I : Synthése bibliographique

L

H/>/—L
I) miz =310
_:y (ymiz =

4 \/_\'!—\\ oH ﬂd\ oH ¢ Eﬁ/_\f\x ‘OH__ further

x__z/

| / - = | \ . .
L':/\Ciﬂ -H,0 ‘*:/\T’\f-“ ‘*:-:/ﬁ(\fi' oxidation
:I-‘/ H OM%\/ o
| OH |
{Ily m/z = 293 Iy miz = 209

Figure 1.33 : Voie de dégradation de 1I’amitriptyline par le systeme Fe(l11)Cit-Ox /UV.

O.G. Junior et al. [132] ont également étudié la dégradation d’un antibiotique (Figure 1.34)

par le procedé photo-Fenton en utilisant le complexe Fe(I11)Cit.

OH

-

(¢} O

Figure 1.34 : Structure de Ciprofloxacine.

Les meilleurs résultats ont été obtenus a pH= 2,5 avec un rapport molaire de 1:1 (Fe(l11)/Cit)
dont la concentration de ciprofloxacine atteint des valeurs inférieures a la limite de
quantification par CLHP aprés 20 min de traitement. Une amélioration impressionnante de la
dégradation du polluant a été atteinte en augmentant le rapport molaire de 1:1 a 1:4 a pH=6,5.
Une autre étude réalisée par X. Feng et al. [133] sur la dégradation des différents composeés de
parabéne comportant : methyl-, ethyl-, propyl-, and butyl-parabéne (Figure 1.35) induite par le
complexe Fe(11)Cit sous irradiation solaire simulée a pH naturel. Les résultats montrent que le
taux de disparition de 4 composes accroit avec la decroissance du pH dans la gamme de 5 a 8
avec un ration molaire de Fe(111)Cit (10:150) uM et le methyl-parabéene était plus facilement

dégradé au, suivi par I'ethyl-parabéne, la propyl- parabene et le butyl-parabéne.
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Figure 1.35: Différents composés de parabéne.

A pH 6 et en présence de (10:150) uM du complexe Fe(l11)Cit, I’ajout des acides tels que I’acide
formique, acétique, malonique et succinique inhibe la photodégradation du methyl-parabene,
tandis que l'acide oxalique accélére la réaction dont le substrat est presque complétement
dégradé ( 99,0 %) apres 30 min.

Les photoproduits de méthylparabene ont été identifiés par des analyses GC-MS et la voie de

dégradation a été proposée (Figure 1.36).
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Figure 1.36 : VVoie proposée pour la photodégradation du methyl-parabene
en présence de Fe(lI)Cit.
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Y. Chen et al. [126] ont étudié la photodégradation de propranolol induite par le complexe de

Fe(I11)Cit en solution aqueuse (Figure 1.37).

S ST

H
OH

Figure 1.37 : Structure de propranolol.

Les résultats montrent que la photogénération des HO® a été optimisée dans une solution de
Fe(11)Cit dont le pH varie de 3,0 4 9,0 sans ajout de H.O> dans la lumiere solaire simulée. Cette
étude a révélé que lors de I’irradiation de mélange de propranolol (2,0x 10° M) et Fe(l11)Cit
(avec un rapport de la concentration Fe(I11)/Cit 10:50 (10 M) ), le taux de formation des HO*®
augmente dans l'ordre du pH 9,0 <3,0 <7,0 <4,0 <5,0. D’autre part, lors d’irradiation d’un
mélange de Fe(I11)Cit-propranolol en présence d’i-PrOH (10 M) , la dégradation de propanolol
est complétement inhibée.

La présence d'ions métalliques inhibe la photodégradation de propranolol dans I'ordre de Mn?*>
Cu?*> Ca?*> Mg?* a pH 7,0. Par ailleurs I'acide humique et I'acide fulvique inhibent nettement
la dégradation de propranolol, I’inhibition augmente avec I’augmentation de la concentration
de ces acides.

Le chemin proposeé par Y. Chen et al. [126] pour la photodegradation indirecte de propranolol

a été représenté dans la figure 1.38.
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Figure 1.38 : Voies de photodégradation indirecte de propranolol dans le systeme Fe(l11)Cit.
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Les radicaux HO® attaquent en premier lieu la chaine latérale puis le cycle benzénique du
propranolol, conduisant a la formation de deux photoproduits: naphtalen-1-01 et 4-
hydroxypropranolol [63].

L'oxydation supplémentaire de naphtalén-1-01 a abouti au 1,5- dihydroxynaphtaléne, etau 1,6-
dihydroxynaphaléne. Le subséquent clivage de l'un des cycles benzénique a donné lieu a la
production de certains composés de la série du benzene tels que l'acide benzeneacétique,
I’acide3-hydroxybenzoique, I'acide 1,3-benzénedicarboxylique, 1’acidel,4 benzénedi-
carboxylique, et I’acide 2,6-dihydroxybenzoique. En outre, HO® réagi avec les intermédiaires
de faible poids moléculaire des acides carboxyliques [126].

Jusqu’a maintenant, aucune étude ne s’est focalisée sur la dégradation des produits
pharmaceutiques contenant : le DCF, I’ASP et CBZ par le complexe Fe(I11)Cit. Pour cela, notre
intérét dans cette étude s’est basé sur 1’élimination de ces produits par le complexe Fe(II1)Cit

par voie photochimique.

1.9. Généralité sur les produits pharmaceutiques

Ces derniéres années, la contamination de l'eau et des écosystémes aquatiques a
considérablement augmenté en raison de la croissance des activités industrielles. Différents
polluants émergents, y compris les produits pharmaceutiques regroupés sous le sigle PPCPs (ou
Pharmaceuticals and Personal Care Products [Ce sigle se réfere a tout produit utilisé par les
particuliers pour la santé, pour des raisons cosmétiques]) et leurs métabolites pénetrent en
permanence dans le milieu aquatique. Il a été montré que ces polluants sont présents dans les
différents compartiments aquatiques (riviére, lac, effluents de station de traitement des eaux
usées, eau potable, effluents hospitaliers et domestiques...). Leur accumulation dans
I’environnement constitue une pollution émergente conduisant a la perturbation des

écosystemes.

1.9.1. Classification des médicaments

Afin de faciliter leur application thérapeutique, les médicaments ont été classés en différentes
familles, subdivisées en groupes et sous-groupes. Les critéres de classification sont [134]: (i) le
mode d’action, (ii) I’origine, (iii) la nature chimique, (iv) la modalité d’action et (v) le spectre
d’action. Dans le tableau 1.21 on trouve quelques classes de médicaments avec quelques

exemples de chaque classe [135,136].

55



Chapitre I : Synthése bibliographique

Tableau 1.21 : Quelques classes thérapeutiques de médicaments.

Classe Exemple Classe Exemple
Aspirine .
- p, Cyclophosphamide
Analgésiques & Paracétamol . ] .
. Anticancéreux Ifosfamide
Antalgiques Phenazone
Tramadol
: Amoxicilline
Anti- Ibuprofen A
. . . . Peénicillines
inflammatoires non Diclofenac Antibiotiques .
(s N Sulfonamides
stéroidiens Naproxene
Atenolol
Anticonvulsivants Carbamazépine B-bloguants Bisoprolol
Carazolol
Anti-diabétiques Metformine Anticoagulants Warfarine
-Stéroides & Progestérone . . :
J . Antiarythmiques Amiodarone
hormones Testostérone
Antifongiques Amphoteéricine B Antigoutteux Allopurinol
Antihistaminiques Cimetidine Anti-hypertenseurs Propranolol
Antiseptiques Triclosan Bronchodilatateurs Fenoterol
Régulateurs Fénofibrate et acide . :
_g_ . oy Anti-asthmatiques Salbutamol
lipidiques fenofibrique
Stimulants . -Stimulants systeme -
. Digoxine Cafeine
cardiaques nerveux centrale

1.9.2. Consommation des produits pharmaceutiques

1.9.2.1. Consommation mondiale

Les pays industrialisés sont les plus gros consommateurs de produits pharmaceutiques,

I’Amérique du Nord, I’Europe, et le Japon représentant environ 80% du marché mondial pour

moins de 15% de la population comme le montre le Tableau 1.22. En 2006, les achats de

médicaments par les pharmacies de détail représentaient plus de 388 000 millions de dollars,

dont plus de la moitié pour les Etats Unis et un quart pour I’Europe [137].

56



Chapitre I : Synthése bibliographique

Tableau 1.22 : Evolution de la répartition des achats de médicaments par les pharmacies dans
le monde entre décembre 2005 et 2006 [137].

Année 2006 en milliards Année 2005 en milliards

US$ US$
MONDE 375,288 364,417
AMERIQUE NORD 202,042 191,973
USA 189,130 179,925
Canada 12,912 11,333
EUROPE 91,757 91,973
Allemagne 26,874 26,618
France 24,446 24,395
Royaume Uni 14,863 15,742
Italie 14,637 14,564
Espagne 10,397 10,847
Japon 57,701 60,047
AMERIQUE LATINE 18,121 16,277
Brésil 8,149 5,904
Mexique 7,824 6,904
Argentine 2,148 1,889
AUSTRALIE et
NOUVELLE ZELANDE 5667 5,534

Ainsi, en Europe, environ 4000 composés pharmaceutiques actifs, sont destinés a I’homme ou
aux animaux. Parmi les médicaments les plus vendus, on retrouve les antidouleurs (antalgiques
et analgésiques), les anti-inflammatoires, les béta-bloguants, les composés neuroactifs
(antiépileptiques, anxiolytiques, antidépresseurs, psychostimulants...), les antiasthmatiques,
les régulateurs lipidiques, les antidiabétiques, les antibiotiques, les contraceptifs et autres
hormones. Les deux premiéres classes représentaient 5 a 10 % de la consommation européenne
exprimée en nombre d’unités standards (I’unité standard correspond a la plus petite dose
commune d'une spécialité tous dosages confondus (ex : 1 comprimé, 1 ampoule, 1 cuillére-
mesure...)) par habitant et par an en 2006 [138]. Le paracétamol est certainement le plus utilisé
avec une production mondiale de 120000 t/an, alors que celle de 1’acide acétylsalicylique
(aspirine) stagne a 35000 t/an.

1.9.2.2. Consommation nationale

La prise en charge de la sécurité sociale du poste médicament a joué un réle important dans

I’augmentation de la consommation pharmaceutique. Un recours accru aux soins est observe
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en Algérie notamment cette derniére décennie en raison de la situation sanitaire difficile des
algériens, d’ou une forte médicalisation des différents problémes de santé (Tableau 1.23) [139].

Tableau 1.23 Evolution de la consommation nationale de médicaments (en milliards de
dollars)

Anne 1002 1994 1996 1998 1999 2000 2004 2006 2009 2012
Consommation 0374 0576 0438 02381 0,687 0441 1,134 1785 1,64 345
pharmaceutique

Taux 54 34 -13 80 35 157 25 812 110

d*évolution (%) -

En 2018, le chiffre d’affaires du médicament a atteint 3,8 milliards de dollars, ce qui représente

4 % du chiffre d’affaires mondial [140].

1.9.3. Evolution spatiotemporelle des produits pharmaceutiques

La mise en évidence des premiers résidus médicamenteux dans les eaux remonte a I’année
1976, a Kanas City dans le Missouri, ou des concentrations de 28,79 pg.L™ d’acide salicylique
(analgésique, métabolite de I’aspirine) et 7,09 pg.L? d’acide clofibrique (hypolipémiant)
avaient été quantifiées dans les eaux de la station d’épuration de «Big Blue Rivers» [141]. Ces
concentrations représentaient respectivement 8,64 Kg et 2,13 Kg de médicaments déversés
chaque jour dans les eaux.

Cependant, les premiers rapports scientifiques concernant la présence de résidus
médicamenteux dans les eaux, publiés aux Etats Units dans les années 70, n’ont regu que peu
d’attention, jusqu’a ce que de premiers liens soient établis entre un produit pharmaceutique,
I’éthinylestradiol, et certains effets sur les poissons. En effet, il est aujourd’hui
scientifiquement prouvé que cet oestrogene est responsable du phénomene de féminisation des
poissons (truites arc-en-ciel, carpes,gardons, poissons-zébres.....) entrainant leurs extinctions
progressives dans de nombreux pays [142]. Suite & cette découverte, 1’attention scientifique
portée sur les traces de médicamentents dans les euax et leurs impacts sur I’environnement s’est
nettement accrue. En conséquence ,le nombre de rapports et publication sur le sujet a largement
progresse [143].

De nos jours, les résidus médicamenteux sont devenus un fait avéré et reconnu par les
scientifiques qui suscite progressivement ’intret des collectivités.

Les gouvernement commencent a se pencher sur le sujet afin de déterminer et résoudre les

problemes et risques sous-jacents. Les difficultés rencontrées aujourd’hui concernent, d’une
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part la quantification de ces contaminants environnementales et d’autre part la detremination

des risques sanitaires associés.

1.9.4. Sources et voies d’accés dans I’environnement

Apres I’utilisation, de nombreux des PP se retrouvent dans l'environnement par différentes
voies (Figure 1.39). Les principales sources des PP dans I’environnement sont les STEP [144],
et le lessivage des decharges. Les PP ne sont pas souvent completement et systématiquement
éliminés par les procédés classiques de traitement des eaux usées. Il sont donc fréquemment
détectables dans les eaux de surface récupérées a des concentrations allant de quelque ng a
ug.L? [145]. La contamination de I’eau douce par les PP peut se produire par différentes
manieres. L'absorption des PP par lI'organisme aprés l'utilisation thérapeutique est une voie
importante, suivie de son excrétion et de son rejet dans les égouts ou la fosse septique. Apres
traitement des eaux usées, elles peuvent étre utilisées pour I'irrigation avec les biosolides (boues
traitées) potentiellement utilisées comme engrais pour les terres agricoles [146]. Une autre
source de PP dans I'environnement provient de processus de leur fabrication car ces
installations, sont directement acheminées vers les STEP [147]. En outre, les PP peuvent
atteindre les eaux souterraines par lessivage du sol, ce qui pourrait constituer une menace pour
I'eau potable. En outre, les PP peuvent également atteindre 1’eau douce par les eaux de
ruissellement provenant de terres traitées avec les boues de digestion a des fins agricoles [148].
Les médicaments vétérinaires sont rejetés dans I'environnement lorsque les déchets animaux a
I'état solide ou liquide sont pulvérisés sur un champ agricole en tant qu'engrais. En conséquence,
les eaux de ruissellement agricoles peuvent pénétrer dans les systemes d'eau douce et s'infiltrer

dans les eaux souterraines [149]. (Figure 1.39).
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Figure 1.39 : Sources de contamination de lI'environnement par les PP.

1.9.5. Présence des produits pharmaceutiques dans I’environnement

Plus de 400 produits pharmaceutiques appartenant a diverses classes thérapeutiques ont été
détectés a des concentrations allant du nano-grammes par litre (10° g.L™) & quelques centaines
de microgrammes par litre (10 g.L™?) dans diverses matrices environnementales : les eaux de
surface et les effluents des stations d’épuration mais aussi les eaux souterraines, les eaux
potables ou encore les eaux marines.

Une étude récente réalisee par S. Fekadu et al. [150] fournit un apercu sur la contamination
des milieux aquatiques africains et européens par 71 PP a montré que le sulfaméthoxazole, la
carbamazépine, le diclofénac, le triméthoprime, 1’ibuproféne, le naproxéne, le paracétamol

(acétaminopheéne), le kétoproféne, la venlafaxine et la clarithromycine sont les composés
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pharmaceutiques les plus fréeguemment détectés et quantifiés dans le continent africain et
européen. Les concentrations maximales du 17B-estradiol, I’estriol, la ciprofoxacine,
sulfaméthoxazole, paracétamol et naproxene détectées dans les milieux aquatiques africains
sont ~ 3140, ~ 20 000, ~ 125, ~ 100, ~ 215 et ~ 171 fois plus élevés que les concentrations
rapportées dans les études européennes.

En Europe, les composes tels que le diclofénac, I'ibuproféne, le triclosan, la sulfadimidine, la
carbamazepine et la fluoxétine ont été signalés a une concentration supérieure aux criteres
d'effet toxicologique disponibles.

D’une maniére générale, les concentrations des PP retrouvées dans 1’environnement varient
d’un composé a l’autre, mais également d’un site a 1’autre. Les différences régionales
d’utilisation des médicaments ainsi que la biodégradabilité des PP et de leurs métabolites

pourraient expliquer ces différences de concentrations retrouvées dans 1’environnement.

1.9.6. Devenir des produits pharmaceutiques dans I’environnement

Le devenir des PP dans I’eau est fonction d’une part des caractéristiques physico-chimiques de
chaque molécule, comme la solubilité dans 1’eau, la constante d’acidité de 1’équilibre acido-
basique (pKa) ... et d’autre part des conditions du milieu. Dans 1’eau, la température, le pH, la
présence de cations, le potentiel d’oxydoréduction, le coefficient de partage octanol-eau
(log Kow)... gouvernent la stabilité des molécules dans 1’environnement.

Comme il est décrit dans la figure 1.40, les médicaments sont soumis a différents mécanismes
de dégradation comme 1’hydrolyse, la photolyse, la biodégradation et 1’adsorption. L’hydrolyse
est la dégradation d’une substance par 1’eau, la photolyse est définie par ’interaction entre les
photons issus de la lumiére et la molécule cible, la biodégradation est la décomposition de la
molécule par les micro-organismes comme les bacteéries, les algues ou les champignons, enfin
I’adsorption est le phénomeéne physico-chimique consistant en I'accumulation d'une substance

a l'interface entre deux phases (gaz-solide, liquide-solide....).
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Figure 1.40 : Principaux mécanismes d’¢élimination des micropolluants
dans les écosystéemes aquatiques

1.9.7. Produits pharmaceutiques étudiés
1.9.7.1. Diclofénac
Le DCF est un medicament appartenant a la famille des AINS utilisé dans le traitement de
I’inflammation et la douleur associées a différentes maladies rhumatismales et non
rhumatismales. C’est 1’un des anti-inflammatoire non stéroidien les plus souvent prescrits, sa
consommation dans le monde est environ 877 t/an [151].

= Meétabolisme
Aprés administration par voie orale, le temps de demi-vie du DCF dans le corps est de 2 h. Les
données de métabolisme rapportent que 65 % sont éliminés dans les urines (seulement 6 %
restent sous forme inchangé) sous forme des dérivés hydroxylés (4’-hydroxy-DCF; 4°5-
dihydroxy-DCF; 3 ‘-hydroxy-DCF; 5’-hydroxy-DCF) ou dérivés méthoxylés (3’-hydroxy-4’-
méthoxy DCF) et plus loin conjugué a des glucuronides [152-154] et 35 % de la dose sont
éliminés sous formes de métabolites fécaux qui ne sont pas encore identifiés [151].

= Présence dans ’environnement
Le DCF fait partie des substances pharmaceutiques les plus fréquemment détectées dans
I’environnement. Des mesures de concentration montrent que le DCF est présent dans les eaux
de surfaces de quelques ng.L? jusqu’a 15 ng.L [155] et dans le sol avec une concentration qui
peut aller jusqu’a 1,16 pg.kg? [156]. Sa concentration dans les effluents peut atteindre
94,2 ug.L? et les traitements effectués au niveau des STEP peuvent éliminer jusqu’a 80 % de
la quantite rejetée dans les effluents [157].

= Devenir dans I’eau
Comme les produits pharmaceutiques sont principalement fabriqués pour étre absorbés par voie

orale, ils sont concus de fagon a étre insensibles aux réactions chimiques comme I'hydrolyse
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[158]. Le DCF est réputé non persistant dans le milieu aquatique, avec une demi-vie moyenne
de moins d’un jour (ti2 = 4 h) [152]. D’autres auteurs parlent d’une demi-vie de 8 jours [159]
ou 5 jours [158].

=  Toxicité
La toxicité aigué et chronique des substances pharmaceutiques sont évaluées par des tests sur
des organismes de laboratoires tels que les algues, le zooplancton et autres invertébrés et les
poissons.
Le DCF a la toxicité aquatique aigué la plus élevée de la classe des AIS et AINS [160] et les
micro-organismes qui comprennent habituellement des biofilms lotiques sont inhibés par des
concentrations d'environ 100 pg.L™? [161]. D’autre part, la présence de 1 pg.L* DCF a été
signalée pour endommager le foie et la cellule rénale fonctions dans le poisson [162].
Pour des concentrations de I’ordre du mg.L, le DCF peut causer aussi une toxicité chronique
chez les invertébrés [163], un retard d’éclosion chez les embryons des poissons z¢bre [164].
Le DCF a également inhibé la croissance du phytoplancton marin Dunaliella tertiolecta pour
les concentrations de 25 mg.L™? et ci-dessus [165]. Pour cet organisme, ’exposition de 96 h
donne une valeur de CEso = 185.69 mg.L™* [165].

1.9.7.2. Aspirine
L'acide acétylsalicylique, connu sous le nom d'aspirine (ASP) est I’un des médicaments le plus
consommé dans le monde. C’est un médicament de la famille AINS, couramment utilisé pour
soulager la fiévre ainsi les douleurs de la migraine [166].
L'utilisation large de 1’ASP entraine une énorme production de ce médicament ; il y a environ
35000 tonnes d'acide acétylsalicylique comprimés fabriqués dans le monde entier chaque année
[167].

= Meétabolisme
Apres administration par voie orale et I’absorption par le corps, I’ASP est rapidement
hydrolysée en acide salicylique (AS) par autolyse spontanée dépendante du pH et digestion
dépendante de I’enzyme estérase [168-171]. L acide salicylique est ensuite métabolise en acide
gentisique (AG), acide salicylurique (ASU), salicyl acyl glucuronide (ASAG),
salicylphénoligue glucuronide (ASPG), acide salicylurique glucuronide phénolique (ASUGP)
et I'acide gentisurique (AGU) par le cytochrome P450 (CYP450), I'acyl-CoA N-acyltransférase
(ACNAT) et l'uridine 5'- diphosphoglucuronosyltransférases (UGTs) (Figure 1.41) [172].
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Figure 1.41 : Voie métabolique de I’ASP in vivo.

L’ASU est le métabolite major détecté dans l'urine des patients traités avec une dose
quotidienne supérieure a 600 mg [173], métabolisé par ACNAT et représentant 51 % des
métabolites totaux [174].

= Présence dans ’environnement
L’ASP a été trouvée dans les eaux usées jusqu’a 1500 ng.L? et dans les eaux de surface jusqu’a
340 ng.L en Allemagne [175]. L’efficacité de 1’élimination de la STEP était d’environ 80 %
[175]. Dans la STEP, la quantité de 1’ ASP déclarée était de 1500 a 5000 ng.L™ [176], on s'attend
donc a ce que la quantité d'effluent atteigne 300 a 1000 ng.L ™ . Les premiéres études rapportent
des valeurs maximales de 340 ng.L™. Une autre étude a trouvé une quantité de 37 ng.L?,
36 ng.L ! et 28 ng.L ! dans 3 sites d’une grande riviére située au nord-ouest de la Roumanie
[177].

= Devenir dans I’eau
Lorsque I’ ASP est exposée a I'eau ou a I'numidité, elle commence a s'hydrolyser, ce qui entraine
la formation d'acide salicylique et d'acide acétique. La cinétique d'hydrolyse que I'aspirine peut
subir une fois dissoute dans une solution basique est du second ordre car il dépend non
seulement de la concentration en aspirine, mais également du pH de la solution [178].

=  Toxicite
Afin d’évaluer la pertinence écotoxicologique, des tests ont éte réalisés sur 1'inhibition de la
croissance des algues et I'immobilisation de Daphnia magna. Les résultats donnent une toxicité

aigiie de I’ASP avec de la CEso égale & 106.7 mg.L™ pour les algues et 88,1 mg.L? pour
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Daphnia magna aprés I’exposition de 48 h. Ces valeurs sont considérées comme
potentiellement nocives pour les organismes aquatiques [179].

Une autre étude montre que I’ASP affecte la reproduction de Daphnia magna et Daphnia
longispina lors de I’exposition de 48 h avec une concentration CEso égale a 1293,05 mg.L™ et
647,31 mg.L! [180].

1.9.7.3. Carbamazépine
La CBZ est un compose pharmaceutique commercialisé sous le nom de Tegratol®. Il est
couramment utilisé comme anti convulsant, dans le traitement de la douleur chronique
psychopharmacothérapie, et aussi en combinaison avec d’autres médicaments pour le Sevrage
de I’alcool. Chaque année, environ 1014 tonnes de CBZ sont consommées dans le monde (la
valeur estimée est conforme aux données de la santé de I'Intercontinental Marketing Services
(IMS) [151] : 942 tonnes de CBZ ont été vendus durant 1’année 2007 dans 76 grands pays qui
représentent 96 % du marché pharmaceutique mondial, ce qui représente plus de 30 tonnes de
CBZ qui doivent étre eéliminées des effluents.

= Meétabolisme
Aprés administration par voie orale, environ 72 % sont absorbés par le corps tandis que 25 %
sont excrétés dans les selles sous forme inchangée et 2-3 % de la dose administrée sont
éliminées dans les urines [181].
La transformation de CBZ dans le corps humain a été largement étudiée. Une fois absorbée, la
CBZ est fortement métabolisée par le foie par le cytochrome P450. Le travail réalisé par H.
Breton et al. [182], a permis de mettre en évidence la présence de trois voies métaboliques : (i)
la premiére consiste en la formation de 1’époxycarbamazépine (EP-CBZ), ayant les propriétés
anticonvulsants, et qui se transforme ensuite en dihydroxycarbamazépine (DiOH-CBZ) pour
produire a la fin le métabolite 9-hydroxyméthyl-10-carbamoylacridane, (ii) la deuxieme voie
conduit principalement a la formation des produits hydroxylés, (iii) la derniére conduit a la
formation des iminostilbénes.

= Présence dans ’environnement
La CBZ s’avére étre parmi les résidus médicamenteux les plus fréquemment détectés dans les
plans d'eau [151], sa concentration dans les eaux usées peut aller jusqu’a 6,3 ng.L [175]. Elle
a été détectée aussi dans les eaux de surfaces & une concentration de 3,09 pug.L™? et dans ’eau
potable jusqu’a 43 ng.L [183].
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Une autre étude menée par H. Fenet et al. [184] montre la présence de CBZ et ses principaux
métabolites : 10,11-dihydro-trans-10,11-dihydroxyl CBZ et I’époxy-CBZ a des concentrations
maximales de respectivement 15,8 et 6,1 ng.L™! dans les eaux souterraines .

= Devenir dans I’eau
Contrairement au DCF, les temps de demi-vie observés pour la CBZ indiquent que ce
médicament persiste dans le milieu aquatique. Dans les eaux de surface, la demi-vie de CBZ
est située entre 63 [185] et plus de 100 jours [158]. De plus ce composé ne subit aucune
hydrolyse en conditions environnementales comme le DCF.

=  Toxicité
K. Younghee et al.[186] ont utilisés des bio-essais (Vibro fischeri (une bactérie marine) et
Daphnia magna (un invertébré d'eau douce)) pour évaluer la toxicité aquatique aigué de CBZ
par I’analyse de la CEso. Les valeurs de la CEso pour V. fischeri et D. magna étaient
respectivement de 52,5 mg.L? (exposition de 5 min) et de 76,3 mg .L™ (exposition de 96 h).
M. Cleuvers [187] a réalis¢ une étude de I’'impact de CBZ sur des algues type Desmodesmus
subspicatus et des crustacées pendant 72 jours et 24 h respectivement. Il a montré que la
présence de CBZ dans le milieu provogue une inhibition de la croissance pour les premiers
(CEso= 74 mg.L ™) et une immobilisation pour les deuxiémes (CEso = 112 mg.L™?). Le méme
effet a été observé lors de I’exposition de ces algues a un «cocktail» de CBZ — acide clofibrique.
Une autre étude a, par ailleurs, été menée par F. Gagné et al. [188] en exposant les moules
d’eau douce : Elliptio complanata a des concentrations différentes en CBZ allant de 0 jusqu’a
100 pg.L? pendant 24 h. Un effet sur Dactivité cellulaire a été observé qui réside dans

I’augmentation de la phagocytose.

1.9.8. Dégradation des produits pharmaceutiques étudiés par les procédés classiques
= Adsorption

En 2017, E. Lember et al.[189] ont étudié¢ 1’adsorption du DCF sur le charbon actif en poudre.
Les résultats ont montré que 43 % de la concentration initiale du DCF ont été éliminé dans un
temps de séjour de 5 min et la concentration a I'équilibre atteint en 60 min avec 82 % de la
d’élimination en présence de 0.05 g.L™ du charbon actif.

L’adsorption du DCF sodique sur un charbon actif oxydé (CAO) a été également étudiée et
comparée avec un charbon actif vierge (CA) [190]. Les auteurs ont montré une augmentation
remarquable (~ 6 fois) de I'élimination du DCF par le CAO par rapport a le CA non modifié,

malgreé la diminution de la surface du CAO.
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Une autre étude menée par S. Jodeh et al. [191] sur I’élimination du DCF par adsorption sur
un charbon actif préparé a base de tissus de tubercules de Cyclamen persicum (CATC) révele
que 72 % du DCF ont éte éliminé lorsque la dose de CATC était de 0,25 g et la concentration
du DCF 50 mg.L™. Le pourcentage d'élimination augmente et atteint un maximum de 81%
lorsque la concentration de DCF était de 70 mg.L* et la dose de CATC 0,7gapH de 6a 2.
Dans le casde I’ASP, H.T. Teo et al. [192] ont testé 1’adsorption de ce dernier sur un composite
synthétisé (oxyde de fer-silice mésoporeuse MCM-41 (a-Fe203 /MCM-41)) par des méthodes
hydrothermales et d'imprégnation. Les résultats obtenus ont révélé que le composite contient
25 % (rapport molaire) de Fe / Si (H) a donné la plus grande capacité d'adsorption et le modele
d’isotherme de Langmuir était le plus adapté, suggérant que I'adsorption de I’ASP a I'équilibre
est un processus monomoléculaire.
Une autre étude d’adsorption de I’ ASP réalisée par K. Mphahlele et al. [193] sur des polymeres
nanocomposites synthétisés (N-CNT/B-CD et Fe/N-CNT/B-CD) a montré que les capacités
maximales d’adsorption sur les N-CNT/B-CD et Fe/N-CNT/B-CD étaient de 71,9 et
101 mg. g%, respectivement, a 298 K et aprés 30 min de contact.
En ce qui concerne la CBZ, I'adsorption de ce dernier sur un adsorbant extrait a partir du bois
de pin a éte étudiée par M. Naghdi et al. [194]. Les résultats ont montré que cet adsorbant peut
éliminer jusqu'a 95 % de CBZ (74 ug CBZ / g d’adsorbant) aprés 3 h de contact. L'adsorption
de CBZ sur I’adsorbant a suivi le modele d’isotherme de Freundlich et une cinétique de pseudo-
deuxiéme ordre. De plus, une augmentation du pH de 3 a 8 peut améliorer I'efficacité
d'adsorption de 2,3 fois.
M.H. To et al. [195] ont testé 1’adsorption de CBZ sur la biomasse résiduelle dérivée du
charbon actif. L'adsorption rapide de ce produit a eu lieu dans les 90 premiéres min et atteint
I'équilibre apres 4 h. Les données cinétiques ont été mieux ajustées par le modéle de Ritchie-
second-order et confirmées par le modéle de diffusion-chimisorption. Les études des isothermes
d'adsorption ont montré que la capacité maximale d'adsorption était de 0,72 mmol .g™t.

= Oxydation
Une étude d’oxydation a été menée par K.H.H. Aziz et al. [196] sur la dégradation du DCF par
une ozonation directe a I'obscurité. A pH = 5.6, une disparition totale du DCF (50 mg.L™) a été
obtenue aprés 4 min de contact avec une constante de vitesse ~ 108 Ms™ et un rendement
énergétique de 28 g / kWh. Cependant, I'ozonation entraine une mauvaise minéralisation méme

apres un traitement de 90 min. La présence de deux atomes de chlore dans I'anneau aromatique
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du DCF engendre une étape de déchloration par 1’ozonation et par conséquent, I’augmentation
du taux de la dégradation [52].
Une étude récente réalisée par H. Dong et al. [197] sur la chloration du DCF (10 puM) en
présence des ions de bromure et iodure a montré que I’ajout de 500 pg.L™ de ces deux ions ont
accéléré la chloration du DCF ou I'élimination du DCF aprés 20 min est <65% au cours de la
chloration seule. Les auteurs ont montré aussi que la chloration du DCF en présence et en
absence de ces ions suit une cinétique du second ordre ou la réactivité du brome libre avec le
DCF est supérieure & ceux du chlore et iode libres. A pH 7.0, la constante de vitesse k du Br-
DCF est de 9320 M-S et qui est de 3680 et 3,2 fois de la réaction du DCF avec le chlore et
I’iode respectivement.
Une technique oxydante a été particulierement efficace dans la dégradation d’ASP. Cette
derniére est basée sur I’utilisation d’ozone, ou 3 mg. L de cet oxydant suffit pour détruire plus
de 85-95 % d’ASP au bout de 27 min [198-200].
Une étude d’oxydation a été menée par Y. Han et al. [201] sur 1’élimination de CBZ par
chloration, chloramination et ozonation. Les résultats ont révélé qu’il reste 1,72 % et 39,20 %
de CBZ aprés 24 h de chloration et chloramination respectivement tandis que 18,69% de CBZ
apres 30 min d'ozonation comparativement a la concentration de CBZ dans le controle.

» Biodégradation
Dans ce domaine, plusieurs études se sont intéressées au devenir du DCF dans I’environnement.
Une étude récente a montré que les souches bactériennes identifiées comme Brevibacterium sp.
D4 extraits a partir des boues activés d'une station d’épuration municipale sont capables de
dégrader 35% de 10 mg.L* du DCF comme seule source de carbone; I'alimentation périodique
avec l'acétate comme source de carbone supplémentaire a entrainé une augmentation de la
biodégradation a des niveaux allant jusqu'a 90 % [202].
Une autre étude menée par S. Poirier-Larabie et al. [203] a permis de suivre la biodégradation
du DCF dans des conditions environnementales contrdlées. Les expériences de la
biodégradation a été faite a I’obscurité dans des conditions aerobiques et anaérobiques avec une
concentration élevée du DCF (9000 ng.mL™?). Dans les milieux aérobiques, aucune
biodégradation n'a été observee avant 24 h mais apreés 14 jours, trois produits de transformation
ont été observés (Figure 1.42). Ces produits ont persisteé jusqu'a 57 jours d'exposition alors que

la concentration du DCF ne diminue que de 42 %.
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Figure 1.42. Les produits de transformation du DCF issus de la biodégradation aérobique

Par contre dans les milieux anaérobiques, 1 % de dégradation a été obtenu et un seul produit de
transformation a été détecté TP 324.

Pour I'ASP, les recherches réalisées ont prouvé que cette molécule est complétement
biodégradable dans les systemes de test de laboratoire, mais il est éliminé a 80-98% dans les
stations d'épuration a grande échelle, ou une fraction considérable des métabolites est également
éliminée [176,203-205] .

Dans le cas de CBZ, V.S. Bessa et al. [202] ont étudié la biodégradation de ce produit en
utilisant des souches bactériennes de type Starkeya sp. C11 et Rhizobium sp. C12. Leurs
résultats ont montré que ces souches ont été capables de biodégrader 30% de 10 mg. L de CBZ
comme seule source de carbone; I’ajout de l'acétate comme source supplémentaire n'a pas
amelioré la biodégradation de CBZ par ces souches.

La biodegradation de CBZ a été réalisée par deux especes de microalgues Scenedesmus
obliquus et Chlamydomonas mexicana [206]. Les résultats montrent que la croissance de S.
obliquus était significativement inhibée (97%) a 200 mg.L™ de CBZ par rapport au contréle
apres 10 jours; tandis que C. mexicana présentait une inhibition de 30 % dans les mémes
conditions expérimentales. Deux métabolites [10,11-dihydro-10,11-exoxycarbamazépine
(EPCBZ)et n-hydroxy-CBZ (n-OH-CBZ)] ont été identifiés par UPLC-MS, a la suite de la

biodégradation de CBZ par C. mexicana.

1.9.9. Dégradation des produits pharmaceutiques étudiés par les POA

Durant les derniéres décennies, de trés nombreux procédés d’oxydation avancée ont été étudiés
a I’échelle laboratoire (mécanismes réactionnels, étude cinétique...) ou a I’échelle pilote (étude
de faisabilité, évaluation technico-économique...).

Les POA ont été définit par W.H. Glaze et al. [207] comme « des procédés de traitement des
eaux dans des conditions de pressions et de températures ambiantes générant des radicaux

fortement réactifs (spécialement des radicaux hydroxyle) en quantité suffisante pour effectuer
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la purification de I’eau ». Ces techniques ont amélioré les rendements d’élimination. Certains
auteurs ont ainsi montré que 1‘élimination de I’ibuprofene est de I’ordre de 30 % dans une filiére
classique et passe a pres de 80 % lors d’oxydation avancée [208]. D’autres semblent obtenir
des résultats satisfaisants sur la CBZ et le DCF [209].

Les POA sont fondés sur le méme principe de base : générer des espéces radicalaires trés
oxydantes, comme par exemple les radicaux hydroxyle, pour dégrader les polluants organiques.
De par leur tres forte réactivité et grand pouvoir oxydant, les radicaux hydroxyle sont des
oxydants peu sélectifs, qui sont capables de dégrader toutes sortes de polluants organiques ou
organométalliques (Tableau 1.24). Les radicaux hydroxyle peuvent réagir sur les composés
organiques avec des constantes cinétiques variant entre 107 et 10'° M s [210,211]. Il faut
signaler que d’autres especes réactives de 1’oxygene, telles que les radicaux peroxyle,
hydroperoxyle et superoxyle peuvent également avoir un pouvoir oxydant sur la matiere
organique.

D’autres oxydants tels que XeF et OF2 ne sont pas exploitables pour la dépollution de 1’eau en
raison de leur extréme réactivité, de leur nocivité sous formes réduites et de leur attitude a
former des trihalométhanes cancérigenes [212]. Par contre, les oxydants non halogénés et non
métalliques (HO", Os, H20), sont attractifs pour les traitements de I'eau.

Tableau 1.24 : Comparaison des pouvoirs oxydants de divers oxydant chimiques

Oxydant E® (V/ENH)

F, 3,03

HO® 2,80

03 2,07

H,0; en milieu acide 1,78
HO; 1,7

Cl, 1,36

0, 1,23

La dégradation du DCF par la réaction photo-Fenton en utilisant le complexe Fe(111)Ox (Fe3*/
H20. / acide oxalique / UVA-Visible) en solution aqueuse a été étudiée par B.M. Souza et al.
[213]. L’efficacité du procédé photo-Fenton a été évaluée a différents rapports molaires fer /
oxalate (1: 3; 1: 6 et 1: 9; [Fe®*] = 2 mg.L!), dans des conditions controlées du pH (5,0 et 6,0).
Les résultats ont montré une dégradation complete du DCF (en dessous de la limite de
détection) ([DCF] =20 mg.L, T =25 C°et | = 41,6 Wyy.m™), avec un rapport molaire de fer
/ oxalate de 1: 3a pH 5,0 et de 1: 9 a pH 6,0 et une minéralisation de 55 % et 63,0 % apres

90 min d’irradiation en consommant 2,0 et 1,9 mM du H20: respectivement. De plus, la
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présence des ions inorganiques, tels que sulfate, chlorure, nitrate, ammonium et bicarbonate
avec une concentration de 0,1 g.L!, I’augmentation de la température (15 a 45 °C) et
l'augmentation de l'irradiation UVA (27,8 & 41,6 Wuv.m™) n’ont pas influencé de maniére
significative sur la vitesse de dégradation. Bien que la dégradation du DCF a été principalement
attribuée aux radicaux hydroxyle, d'autres espéces de radicaux formées lors de la
photodécarboxylation du complexe Fe(I11)Ox peuvent également jouer un réle important.
L’irradiation solaire en utilisant les meilleures conditions obtenues (pH 5,0 ; rapport molaire
fer / oxalate de 1: 3) a donné des résultats similaires a ceux obtenus sous irradiation artificielle.
Les auteurs ont pu également trouver que les atomes d’azote et de chlore présents dans la
structure de la molécule du DCF est facilement libérés dans la solution sous forme d’ions
chlorure, ammonium et nitrite. L'acide acétique est le principal acide carboxylique de faible
poids moléculaire détecté au cours de la réaction, interrompant le processus de photo-Fenton
en raison de la faible photoactivité du complexe formé (Fe(ll1)Acétate) et de son caractere
récalcitrant pour la poursuite de la minéralisation par I’attaque des radicaux hydroxyle.

Une étude réalisée par S.P. Sun et al. [214] s’est focalisée sur la dégradation de CBZ par le
procédé like-Fenton en utilisant le complexe Fe(11I)NTA comme source de Fe3*. Les résultats
obtenus ont montré que la dégradation de CBZ, par le procédé Fe(lI)NTA/H.O; suite une
cinétique de pseudo premier ordre 1 et la disparition totale de ce produit présent initialement &
une concentration de 6,35x10° M est obtenue aprés 120 min de réaction ([Fe*3]=1x10* M,
[ H2O2 : Fe™ =155:1 et [ NTA :Fe*= 3 :1] ) a pH neutre et a température ambiante avec une
constante de vitesse apparente égale & 0,049 min™. Dans cette étude, I’oxydation de CBZ
s’effectue par I’attaque des radicaux hydroxyle. Cette oxydation peut conduire a des réactions
d’hydroxylation, de cyclisation et d’époxydation comme le montre le mécanisme proposé

(Figure 1.43).
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Figure 1.43 : Les voies proposées pour la dégradation de CBZ par
le systeme Fe(III)NTA/ H20; [214].

Pour I’ASP, jusqu’a maintenant aucune étude n’a été effectuée sur la photodégradation de ce

composé par un complexe organique de Fe(ll11).
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II. MOYENS EXPERIMENTAUX MIS EN (EUVRE

Cette partie présente, les produits et les réactifs utilises ainsi que les différents montages utilisés
OuU mis-en ceuvre au laboratoire. La description des méthodes analytiques propres a chaque

technique d’analyse du substrat est également détaillée.

I1.1. Substrats et réactifs

Les substrats utilisés comme composés modeles lors de la dégradation photocatalytique sont
trois produits pharmaceutiques a savoir : le DCF, I’ASP et la CBZ. Le premier produit est
délivré par I’industrie pharmaceutique et les deux autres sont fournis par les laboratoires Fluka

et Sigma respectivement et ont été utilisées sans purification préalable.

= Réactifs et solvants
Les expériences menées dans le cadre de ce travail, dans diverses conditions ont nécessité les

réactifs de qualités analytiques suivantes :

e Perchlorate de fer Fe(ClO4)3 - xH20, e Chloroforme, Prolabo, 99%
Sigma-Aldrich, 98% e 1,10-phenanthroline, Prolabo, > 99%

e Acide citrique, (CsHgO7) VWR Prolabo e Benzeéne, Prolabo, 99,7%
99,5% e Phénol, Flucka, ~ 90%

e Acide perchlorique (HCIO4), Merck, 60%. e Dichromate de potassium, Prolabo, 99%

e Acide sulfurique, Prolabo, 96% e Sulfate de mercure, Prolabo, 98%

e Acide acétique, VWR Prolabo 100% e Sulfate d’argent, Fluka, 99%

e Hydroxyde de Sodium, prolabo, 98% e Sulfate de cuivre héptahydraté, pro

e Peroxyde d’hydrogeéne, Scharlau, 30% analysis Merck, 99%

e Isopropanol, Scharlau, 99.8% e Sulfate de calcium dihydraté, pro

e Acétate de sodium, Prolabo, 99% analysis Merck, 99%

e Sel de Mohr, Labosi, 99 % e Sulfate de manganése, Sigma-Aldrich,

e Tétrachlorures de titane, Flucka, 98% e Sulfate de magnésium, Sigma-Aldrich,

e Acétonitrile, qualité chromatographique, e Bicarbonate de sodium, Labosi, 99%
VWR Prolabo Chemicals e Substances humique naturelles

e Methanol, qualité chromatographique,
VWR Prolabo Chemicals
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11.2. Préparation des solutions
Toutes les solutions ont été préparées avec 1’eau ultra pure de résistivité p =18 MQ cm, obtenue
a I’aide d’un systéme milli-Q (Millipore, Bedford, MA, USA). L’ajustement du pH a la valeur
souhaitée a été effectué par 1’ajout de quelques gouttes d’acide chlorhydrique ou d’hydroxyde
de sodium. Le pH des solutions a été mesuré a I’aide d’un pH-métre de type <HANNA, HI
8521». Au préalable, I’étalonnage a été effectué¢ a 1’aide des solutions tampons commerciales
(pH =4 et 7 dans le cas des solutions acides et pH = 7 et 10 dans le cas de solutions alcalines).
La précision de mesure est de I’ordre de 0,01 unité.
= Solution mére du DCF (102 M)
0,0159 g de DCF a été dissoute dans 50 mL d’eau a température ambiante et maintenue sous
agitation en absence de lumiére pendant un jour pour obtenir la concentration voulue de DCF.
*  Solution mére de PASP (3x102 M)
0,05¢ de I'acide acétylsalicylique est dissout dans 100 mL
d’eau. Une agitation pendant une nuit a été maintenue pour assurer la dissolution totale de
substrat. Une protection de la lumiére était nécessaire.
* Solution mére de CBZ (7x102 M)
0,00425 g de CBZ a €té dissoute dans 250 mL d’eau a température ambiante et maintenue sous

agitation en absence de lumiére pendant un jour pour obtenir la concentration voulue.

= Solution mere de Fe(l11) (13 mM)
0,1110 g de Fe(ClO4)3, XH20, a été dissoute dans 25 mL d’eau pour obtenir la concentration de
13 mM, la solution doit étre utilisée immédiatement aprés préparation.

= Solution mére de I’ACit (13 mM)
0,0624 g de I’acide citrique a éteé dissoute dans 25 mL d’eau a température ambiante isolée de

la lumiére et sous agitation jusqu'a une dissolution compléte.

11.3. Solution pour les dosages

11.3.1. Dosage du Fe(l1)

= Tampon acétate de sodium (pH = 4,5)
La solution tampon a été préparée dans une fiole de 1000 mL par mélange de 600 mL d’une
solution 1IN d’acétate de sodium, 360 mL d’acide sulfurique (1N) et complétée jusqu’au trait

de jauge avec de I’eau.
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» 1,10-phénanthroline (1 g.L™)
Une quantité de 1g de 1,10-phénanthroline a été dissoute dans 1000 mL d’eau. Une protection

contre la lumiére a été utilisée. La solution a eté agitée jusqu'a dissolution compléte des cristaux.

I1.3.2. Dosage du peroxyde d’hydrogéne

= Solution de Tétrachlorure de titane (9x102 M) dans I’acide sulfurique 2N
54,8 mL d’acide sulfurique 36,5 N a été¢ dilué dans une fiole de 1000 mL remplie a moitié a
température ambiante, ensuite on ajoute 10 mL de tétrachlorure de titane. Une agitation pendant
une nuit a été maintenue pour assurer la dissolution totale. Nous avons ensuite ajusté au trait de

jauge avec de I’eau ultra pure.

11.3.3. Dosage des radicaux hydroxyle

» Solution mére du benzéne (2x102 M)
0,89 mL de benzéne a été dilué dans 500 mL a température ambiante et a ’abri de la lumiére.
L’agitation a ét¢ maintenue jusqu'a homogénéisation. La solution est ensuite conservée au
réfrigérateur. Des solutions filles de 7x107 M ont été préparées a partir de la solution mére pour

le dosage des radicaux hydroxyle.

11.3.4. Demande chimique en oxygene (DCO)
= Solution acide de sulfate d’argent
0,66 g de sulfate d’argent cristallisé a été dissoute dans 100 mL d’acide sulfurique concentré
(36 N).
» Solution de dichromate de potassium (8,33 x 10°°M)
2,4518 g de dichromate de potassium a été dissoute dans 1000 mL d’eau a température

ambiante, isolée de la lumiére et sous agitation jusqu'a une dissolution compléte.

11.4. Dispositifs d’irradiation

11.4.1. Irradiation monochromatique a 365 nm (R1)

Les irradiations a 365 nm ont été réalisées dans une enceinte cylindrique. La lampe UV utilisée
est une lampe a vapeur de mercure moyenne pression de type Philips HPW 125 émettant
principalement un rayonnement monochromatique a 365 nm (plus de 80 % de la puissance
rayonnante), est placée dans le sens vertical du cylindre. Un réacteur en Pyrex de diamétre égal
a 3 cm est placé au centre, entouré par une circulation d’eau de fagon a éviter 1’échauffement
des solutions. La solution est agitée durant 1’irradiation afin d’assurer son homogénéisation

(Figure 11.1).
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Figure 11.1 : Dispositif d’irradiation monochromatique a 365nm.

11.4.2. Irradiation polychromatique (300 nm <A< 450 nm)

Le dispositif d’irradiation polychromatique a 300 nm <A< 450 nm est constitué¢ d’un cylindre a
base elliptique a I’intérieur du quel est placé, a I’endroit de 1’'un des axes focaux, un tube
fluorescent de type « Philips TLAD 15 W/05 » (Figure 11.2). Le spectre d’émission de cette
lampe présente un maximum vers 365 nm et une largeur de bande a mi-hauteur de 50 nm. Le
réacteur utilisé est un tube en Pyrex muni d’une double enveloppe permettant une circulation

d’eau. La distance entre la lampe et la paroi du réacteur est de 10 cm.

Water inlet Cylindrical
— enclosure

UV lamp
Pump
Quartz reactor -

Water outlet o

[
magnetic [I e —an  S— ﬂ

stirrer ’ .

Figure 11.2 : Dispositif d’irradiation polychromatique 300nm < A <450nm.

Un deuxiéme dispositif utilisant une lampe immergée (R2) a été employé pour la dégradation

de CBZ afin de comparer le processus photochimique en termes cinétique et mécanistique. Le
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réacteur a une capacité de 750 mL alors que la solution irradiée dispose d’un volume 500 mL.
Le réacteur est équipé d'une lampe positionnée verticalement a l'intérieur d’un tube plongeur
en quartz, entouré par une chemise de refroidissement (par I'écoulement d'eau), également en
quartz. En outre, il est composé d'un agitateur magnétique et d'une alimentation en gaz (O2 ou
Ar). Le dispositif contenant le mélange a irradier, est représenté sur la figure 11.3. La lampe
utilisée, de modele Heraeus TQ 150 et située verticalement a l'intérieur d'un tube d'immersion
en quartz, est a vapeur de mercure moyenne pression émettant dans 1’'UV/Visible (254, 313,
365, 405, 436, 546 et 578 nm (Figure 11.4). Le flux de photons est déterminé par actinométrie
avec Kz[Fe(C204)3] [1]. Il vaut 2,38x10°° Einstein.s™ a 365 nm.

Source de 100
courant
mo P ®
\ )
| Lampe
Hg £
(b) " w
N A gitateur magnétique nm 300 200 500 600
A (nm)
Figure 11.3 : Réacteur a lampe interne (a) Figure 11.4 : Spectre d’émission de la
et schéma (b). lampe TQ150.

11.4.3. Irradiation & 310 nm

Les irradiations a 310 nm ont été réalisées dans une enceinte métallique, équipée d'un réacteur
cylindrique en pyrex (dint= 2cm, dexe= 3cm, | = 56cm et 60 cm) (Figure 11.5). Les solutions ont
été refroidies par une circulation d'eau et maintenues sous agitation durant I’expérience. Le
réacteur est entouré de 6 lampes de type Duke Sun Lamp GL 20 W ayant un maximum

d'émissions vers 310 nm. Le spectre d'émission est présenté sur la méme figure.
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Figure 11.5 : Dispositif d’irradiation monochromatique a 310 nm

11.4.4. Irradiations solaires

Dans le but de mettre en évidence I’efficacité du complexe Fe(III)Cit a dégrader les produits
pharmaceutiques présents dans le milieu aquatique naturel, des expériences ont été effectuées
dans une station solaire du laboratoire LSTE a Constantine (600 m au-dessus du niveau de la
mer) durant le mois de juillet 2017 et pendant des journées trés ensoleillées. Le réacteur utilisé
est un tube cylindrique en pyrex posé verticalement comme le montre 1’image (Figure 11.6).
La lumiere solaire peut étre considérée comme une onde électromagnétique polychromatique
contenant des longueurs d’onde variant de 295 nm en été et de 300 nm en hiver a plus de

800 nm [2]. Le spectre d'émission en été est donné ci-dessous (Figure 11.7).

25
{ —+— Spectre d'émission de la lumiére solaire
2,04
£
z *-é 1
]
% -I: 1,5-
25 10
2
\8 -
22 05
5=
=]
0,0 T T T T T T T T T T T
200 250 300 350 400 450 500

Longueur d'onde (nm)

Figure 11.6 : Montage expérimental ~ Figure I1.7 : Spectre d’émission de la lumiére solaire en été.
du systeme d’irradiation solaire.
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11.5 Désoxygénation /Saturation en oxygéne des solutions

La technique utilisée pour la désoxygenation ou la saturation en oxygeéne des solutions a été
réalisée par barbotage en continu a 1’azote dans le cas du DCF et I’oxygéne dans le cas de CBZ.
Le temps de barbotage différe en fonction du volume de solution : 30 min pour un volume
supérieur a 10 mL. Lors des irradiations en enceinte (volume de 100 mL), nous avons d’abord
utilisé un barbotage utilisant N2, Ar ou O2 comme gaz de purge pendant 30 min, suivi d’un
barbotage en continu durant toute la durée de 1’expérience. Dans le cas de CBZ, les gaz utilisés
(ALPHAGAZTM, Air Liquide) étaient I'O2 avec un niveau d'impureté maximal (ppm vol) de
H20 <3 et CnhHm <0,5, et Ar avec un niveau d'impureté maximum d'O2 <2 ppm. (Pureté =
99,999%).

11.6. Méthodes d’analyses

11.6.1. Méthodes de Dosage chimique
= Dosage du Fe(ll)

Nous avons suivi la formation du Fe(ll) par le dosage complexometrique, ou la méthode est
basée sur la formation d’un complexe entre le Fe(Il) et la 1,10-phénanthroline [3]. La
concentration en ions Fe?* d’une solution peut alors étre déterminée par la mesure de son
absorbance aprés réalisation d’une courbe d’étalonnage (Figure 11.8). Le coefficient
d’extinction molaire £ & 510 nm est égale & 11725 + 200 M™*.cm™[3].

Les solutions a doser ont été préparées dans des fioles de 10 mL. Des volumes de 2 mL de
tampon acétate (pH= 4,5), 1 mL de 1,10-phénanthroline (1g.L ™) et 2 mL de 1’échantillon ont
été introduits. La solution est ensuite complétée avec de 1’eau jusqu’au trait de jauge. Apres
agitation, le mélange est conservé a I’obscurité pendant 1h. L’absorbance est ensuite mesurée

4510 nm. La concentration en Fe?* de la solution & doser est calculée selon la relation (11.1) :

[Fe2+] — (Asolution —Ablanc)X10 (l | 1)
21 €510

A : Absorbance
| : Trajet optique (I =1cm)
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Figure 11.8 : Courbe d’étalonnage du Fe(ll) par complexométrie.

* Dosage du peroxyde d’hydrogéne

Le peroxyde d’hydrogéne a été dosé par colorimétrie au titane [4]. Cette méthode repose sur la
formation d’un complexe qui résulte de la réaction entre H.O; et un sel de titane (TiCls) en
présence d’un acide (H2SO4). Il se forme un acide pertitanique (Eq (11.2)) :

Ti*" + H202 + 2H20 - HoTiOs + 4H* (11.2)
La formation du complexe est immédiate. Sa couleur jaune est stable durant quelques heures
(au moins six heures). A température ambiante, le réactif réagit sélectivement avec H>0; et la
valeur du coefficient d’absorption molaire £ du complexe est de I’ordre de 720 Mt.cm? a

410 nm [5].

Mode opératoire
Dans une fiole jaugée de 10 mL, les volumes suivants ont été introduits :

e 0,8 mL d’une solution acide de chlorure de titane

e 0,8 mL d’une solution d’acide sulfurique concentrée (36 N).

e 4 mL de I’échantillon a analyser.

e Un volume d’eau ultra pure pour compléter la solution jusqu’au trait de jauge.
Le mélange est laiss€ a 1’obscurité pendant environ 10 min pour que tout le peroxyde
d’hydrogene réagisse. La lecture de I’absorbance s’effectue a 410 nm. Le coefficient
d’extinction molaire de ce complexe determiné expérimentalement est égal a
ga10 = 737 £ 50 Mt.cm™.

La concentration de H>O: est calculée par la relation suivante (11.3):

[HZOZ] — (Asolution—Ablanc)*10 (“3)

41 €410
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Figure 11.9 : Courbe d’étalonnage du H20-

= Dosage des HO®
Le benzene en forte concentration (7 mM) a été utilisé comme piége a radicaux hydroxyle
formés dans les différents systéemes [6]. La formation du phénol par hydroxylation du benzéne
est un processus selectif. Compte tenu de la forte réactivité du benzéne avec les radicaux HO®

(k = 8x10° M1 s1) [7], théoriquement tous les HO' devraient étre piégés par le benzéne.

OH
hv
+ OH ————a

L'oxydation du benzéne induite par les HO® forme le phénol avec un rendement trés voisin de
100 % [8-10]. Les concentrations des radicaux hydroxyle formés photochimiquement ont été

déterminées par la relation (11.4), ou Cpnenol €St la concentration du phénol a I'instant (t).

Cho* = Cphénol (11.4)

La concentration du phénol est déterminée par CLHP avec les conditions illustrées dans le

tableau I1.1. Dans la figure 11.10 est représentée la courbe d’étalonnage du phenol.
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Figure 11.10 : Courbe d’étalonnage du phénol par CLHP.

= Demande chimique en oxygéne
La demande chimique en oxygéne (DCO) est la consommation en dioxygene par les oxydants
chimiques forts pour oxyder les substances organiques et minérales de I'eau. Elle permet
d'évaluer la charge polluante des eaux usées.
Dans ce travail, la DCO a été mesurée selon la méthode décrite par O. Thomas et al. [11], en
utilisant le dichromate de potassium comme oxydant. Le principe repose sur 1’oxydation a
chaud en milieu sulfochromique concentré des matieres organiques présentes dans I’échantillon
et sur le dosage du chrome hexavalents résiduel.
Mode opératoire :
Introduire dans des tubes a essai :

e 3 mL de la solution acide.

e 0,1 g de sulfate de mercure.

e 2 mL d’échantillon ou d’cau distillée pour le blanc.

e 1 mL de dichromate de potassium.
Aprés fermeture hermétique et homogeénéisation, les tubes sont placés dans un bloc chauffant
de modéle WTW CR 3200 pendant 2 h a 148°C.
Laisser refroidir pendant environ 1 heure.
L’absorbance est mesurée par spectrophotométrie UV-Visible a une longueur d’onde de

440 nm (longueur d’onde d’absorption maximale du dichromate de potassium).
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La droite d’étalonnage, représentant la DCO, en fonction de 1’absorbance est représentée sur

la figure 11.11.
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Figure 11.11: Courbe d’étalonnage de la DCO.

11.6.2. Méthodes spectroscopiques
= Spectroscopie d’absorption UV-Visible

Les spectres d’absorption des solutions ont été enregistrés sur deux spectrophotométres :
Thermo scientific spectrophotometer contrélé par le logiciel «Thermo INSIGHT» pour la
mémorisation et le traitement des spectres et JASCO V-560 UV-Vis équipé d'un double
monochromateur et d'un systeme optique a double faisceau (200-600 nm). La précision des
mesures dans la région étudiée était d’environ + 0,002 unité d'absorbance. Les mesures
d’absorbance et la réalisation des spectres ont été¢ effectuées dans des cellules en quartz de 1cm

de trajet optique.

11.6.3. Méthodes Chromatographiques
= Chromatographie liquide a haute performance (CLHP)
Afin de suivre la cinétique de disparition de nos polluants et de ses produits de degradation,
nous avons utilisé deux appareils CLHP :
A Lapremiere est de type Shimadzu LC-20C systéme fonctionnant en mode d’élution
isocratique équipeée : d’une colonne Supelco HC-C18 (5um, 250 mmx4.6 mm) et d’un
détecteur UV-Visible. Le systeme est controlé par le logiciel « Lab creation » pour la

sauvegarde et le traitement des chromatogrammes.
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Les conditions d'analyse chromatographiques (composition de la phase mobile, temps de
rétention, longueur d’onde, etc.) pour différents médicaments étudiés (DCF et I’ASP) ainsi que
la formation du phénol sont répertoriées dans le tableau I1.1. La détection a été faite a la
longueur d’onde maximale d’absorption du composé étudié.

Tableau I1.1 : Conditions d’analyse chromatographique.

~ Composition de la phase mobile ] et _
Composé - Débit (mL.min) tr (min)
Eluant Proportion (v/v) (nm)
DCF CH3CN/H.0* 60/40 1 276 9,1
ASP MeOH/H20 5/95 0,4 228 5,67
Phénol ~ CH3CN/H20 30/70 1 270 9,7
Fe(IIDCit  EtOH/ H.0 40/60 1 272 2,07

* 1 acidifié avec 0,1% d’acide acétique (v/v)
Adet: longueur de détection sur le détecteur (nm)
tr: Temps de retention (min)

A La deuxieme est de type Hitachi Elite LaChrom systéme fonctionnant en mode
gradient équipée : d’une une colonne coiffée aux extrémités YMC-Pack ODS-AQ
(250 mm x 4,6 mm, 5 um) et d’un détecteur a barrette de diodes L-2450.
Cette CLHP a été utilisée pour suivre la cinétique de dégradation de CBZ. Le débit de la phase
mobile est de 1 mL. mint et le volume de chaque injection est de 50 pL. La phase mobile est
composée d’une solution tampon de phosphate de sodium (20 mM) / acide phosphorique
(pH 2,8) et du MeOH, et le mode gradient de concentration dans la phase mobile appliqué est
listé dans le tableau 11.2 suivant :

Tableau 11.2 : Evolution de la phase mobile en fonction du temps.

Temps (min) Débit (mL.mint)  Solution tampon (pH=2,8) (%) MeOH (%)

0 1 70 30
13 1 30 70
13,1 1 70 30
22 1 70 30

= Chromatographie liquide a haute performance couplée a la spectroscopie de masse
(CLHP-MS)
L’identification des produits de dégradation de deux composés pharmaceutiques (DCF et CBZ)
a éte effectuee par une chromatographie liquide CLHP Thermo Accela équipée d'un détecteur
PDA, couplée a un spectrometre de masse a haute résolution Thermo LTQ Orbitrap Discovery
en utilisant I'ionisation ESI + et fonctionnant en mode de balayage complet (R> 30000). La

séparation a été réalisée en utilisant une colonne Phenomenex Luna C18 (150 mm x 4,6 mm X
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5 um) a un débit de 0,5 mL.min pour le DCF et 0,5 puL.min pour la CBZ. Afin d’avoir une
bonne séparation des produits, un gradient a été utilise pour chaque composé pharmaceutique,
la phase mobile du DCF est constituée d'acide formique a 3,3 mM (A) et de MeOH (B) tandis
que pour la CBZ, elle est constituée d'acide formique avec 0,1 % (A) et MeOH (B) les
conditions sont résumées dans le tableau 11.3 suivant:

Tableau 1.3 : Composition des éluants utilisés en LC/MS

Composé Eluant (A) Eluant (B) Gradient
0min70 % A
1min70 % A
5min10 % A
DCF HCOOH MeOH 15min10 % A

17 min 70 % A
21 min 70 % A

0Omin70% A
1min709% A
5min10 % A
15min 10 % A
17 min 70 % A
21 min 70 % A

CcBZ HCOOH MeOH

11.6.4. Carbone Organique Totale (COT)

Le COT est le parametre le plus important qui permet a déterminer le degré de minéralisation
d’un composé. L’analyse des échantillons prélevés a différents moments aprés les processus
photolytique et photocatalytique est réalisée par combustion et oxydation catalytique suivie de
la détection par NIR avec un analyseur de carbone organique total Shimadzu TOC 5000A
(Figure 11.12).

Asi-s000a

Figure 11.12 : Analyseur de carbone TOC-5000A Shimadzu.
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11.7. Démarche expérimentale
= Substrats

Au cours de cette étude, le DCF, I’ASP et la CBZ ont été choisis comme substrats représentant
des familles thérapeutiques différentes. L’¢limination de ces trois composés pharmaceutiques
par voie photochimique en milieu aqueux et sous irradiation solaire et simulée a été étudiée.
Dans la premiere partie, la détermination des caractéristiques physiquo-chimique des composes
étudiés est primordiale pour la suite de I’étude. La spectrophotometrie va permettre de
déterminer les coefficients d’extinction molaire pour choisir la longueur d’onde d’irradiation
adéquate. Elle va également permettre de mettre en évidence I’existence ou non des différentes
formes de la molécule. Ensuite, nous avons étudié la photolyse des substrats utilisant les

procédés d’oxydation avancee.
= Caractérisation du mélange substrat-complexe
Etude thermique

Avant de procéder toute étude sur la photodégradation induite, nous avons tout d’abord suivi la
stabilité des mélanges substrat-complexe a ’obscurité et a température ambiante appelée
évolution thermique afin de nous affranchir de tout processus autre que photochimique.

Au cours de cette étude, nous avons utilis€¢ la spectrophotométrie pour suivre 1’évolution

spectrale des différents mélanges étudiés.
Etude photochimique

Les solutions sont irradiées a 365 nm, cette longueur d’onde est représentative de la lumiére
naturelle et fait partie du spectre d’émission solaire et elle est suffisamment énergétique pour
provoquer la réaction redox souhaitée. Lors de I’irradiation des systémes substrat-complexe,
nous avons suivi systématiquement la disparition des composés de départ, la formation du Fe(l1)
au cours de ces processus. Les produits issus de la photodégradation (photoproduits) ont été
identifiés principalement par chromatographie liquide couplée a la spectroscopie de masse
(LC-MS).

De plus, nous avons étudié I’influence de différents facteurs sur les processus thermique et/ou
photochimique afin de mieux comprendre les mécanismes mis en jeu. Parmi ces parametres,

nous avons considéré :

- Laconcentration initiale du complexe

- Laconcentration des substrats
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- LepH
Dans le souci d’améliorer la réaction, I’apport extérieur de H.O> constitue un systéme combiné
qui aura une conséquence sur la cinétique de la réaction photochimique a été également examiné
en tenant compte de 1’effet de certains parametres sur le cours de la réaction.
Nous avons choisi de suivre au cours des irradiations artificielles (enceinte a 365 nm), le
carbone organique total (COT) /ou la demande chimique en oxygene (DCO) dans les mélanges

substrat-complexe.

= Projection dans I’environnement
Dans cette derniére partie, nous avons choisi de suivre la disparition de nos polluants dans des
conditions d’irradiation naturelle et en présence de certains €léments présents naturellement
dans I’environnement pour mieux comprendre le comportement photochimique de la réaction
dans le milieu aquatique. Pour cela des expériences ont été menées dans une plateforme solaire
ou ’intensité lumineuse a été mesurée.
L’ensemble des résultats obtenus ont permis de proposer le mécanisme d’actions des complexes

organiques dans la dégradation de ce genre de polluants émergeants.
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I11. CARACTERISATION DU COMPLEXE ET DES MOLECULES ETUDIEES

Divers acides organiques (acétique, formique, citrique, ascorbique, succinique, tartrique,
oxalique et I’éthyléne diamine tétra acétique) sont tres opérants dans la formation de complexes
stables avec le fer(l11) [1]. Le groupe carboxylate [RC(O)O] est I'un des plus commun groupe
fonctionnel des composés organiques dissous dans les eaux naturelles. Le citrate a été choisi
comme ligand du fait de son présence dans les systemes naturels en formant des complexes
fortement liés avec le Fe(l1l). Le citrate étant le meilleur choix en milieu aqueux neutre [2].

La caractérisation du complexe Fe(l11)Cit et son comportement photochimique ont été étudiés

dans notre laboratoire [3], nous exposerons les résultats les plus importants.
I11.1. Synthese et caractérisation du complexe Fe(I11)Cit
111.1.1. Synthese du complexe Fe(I11)Cit

Le complexe Fe(IlI)Cit est obtenu par la méthode décrite par A. J. Francis et al. [4] qui
consiste a faire réagir de I’ACit avec du perchlorate de Fe(lll). En effet, 4 mL d’une solution
d’acide citrique 13 mM a été ajoutée a 4 mL d’une solution Fe(C104)3 de méme molarité. Le
pH de ce mélange a été ajusté a 6,1 par NaOH 0,1 N. Pour obtenir une concentration finale en
complexe de 0,52 mM. Le volume de la solution a été amené a 100 mL par ajout d’eau ultra-
pure. Ce mélange est agité pendant une trentaine de minutes. Le complexe Fe(I11)Cit synthétisé
est de couleur jaune.

La détermination du rapport molaire entre le Fe(lll) et I’ACit noté [Fe(l11)]/[ACit] est réalisée
en utilisant la méthode de saturation décrite par S. Kavlak et al. [5]. En effet, des mélanges
métal-ligand ont été préparés en variant la concentration du ligand (Citrate) et en maintenant la

concentration en Fe(l11) constante. Le volume de la solution est bien entendu maintenu constant.

102



Chapitre III : Caractérisation du complexe et des molécules étudiées

1,45
1,40
1,35
1,30

1,25 4

Absorbance

1,20

1,154

1M 77—
05 10 15 20 25 30 35 40 45

c/c,
Figure 111.1: Variation de I’absorbance du complexe Fe(III)Cit
en fonction du rapport CL / Cm [3]

Cv : concentration du ligand (M)

Cw : concentration du metal (M)

D’apres la figure 111.1, on remarque que la courbe de saturation comporte une partie ascendante
qui atteint ensuite un palier. Cette observation indique que Fe(lll) a été totalement complexé
par I'ACit. La stabilisation de I’absorbance est obtenue pour un rapport molaire
[Fe(IDJ/[ACit] = 1/2 [3].

= Détermination de la steechiométrie et la constante de stabilité du Fe(III)Cit

La stecechiométrie et la constante de stabilité du complexe sont déduites a partir de I’équation
suivante (111.1) [6]:

Log (-——) = n LogC; + LogB (11.1)

Amax_ i

A : absorbance correspondant a la partie croissante de la courbe de saturation.

Amax : absorbance correspondant au palier de la courbe de saturation.

S constante de stabilité.

Cv. : concentration du ligand correspondant & chaque Ai.

n : rapport stoechiométrique (C./Cw).

La figure 111.2 montre une bonne linéarité (R? = 0,989) ol n qui représente la pente de la droite,
donne la steechiométrie évaluée a 2:1. La valeur de Log B est déduite du graphe qui représente
I’ordonnée a 1’origine (Log B = 19,8). Ce résultat est en accord avec la littérature
(Log B =19,12) [7].
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Figure 111.2: Détermination de la steechiométrie et de la constante de stabilité [3]

Les constantes de formation des différentes formes de complexe Fe(lll)Cit relevés de la
bibliographie sont récapitulés dans le tableau I111.1.

Tableau I11.1: Constantes de formation des différentes formes du complexe de Fe(l11)Cit
en solution & T=25 °C a force ionique égale & 1,0.

La forme du complexe Constante de formation du pH
complexe K
Fe(I1NHCit* 2,0 10°[8] <2
Fe(1)Cit 7,0 1011 [8] 2-3
FeOHCit™ 2,5 10°[8] 4-6
Fe(OH).Cit? 8,0 10 [8] Trés basique ?
FeH(Cit)2" 2,0 108[7] -

La valeur de la constante révele que le complexe Fe(lI1)Cit est largement stable et par
conséquent il peut persister dans 1’environnement. Outre cela, il présente une forte absorption
dans le domaine UV et faible absorption dans le Visible. En conséquence, le couplage
complexe/lumiére peut avoir une incidence sur son milieu immédiat.

111.1.2. Caractérisation du complexe Fe(111)Cit

La caractérisation de ce complexe a été réalisée par des méthodes spectroscopiques et

analytiques.

111.1.2.1 Caractérisation du complexe par spectrophotométrie UV-Visible
Le spectre d’absorption d’une solution aqueuse contenant le complexe Fe(111)Cit 0,52 mM est

caractérisé par une forte absorbance dans le domaine UV, cependant en s’approchant du visible
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I’absorbance diminue. Un épaulement observé vers 226 nm, pouvant étre attribué a une
interaction entre le Fe(lll) et le groupement carboxyle (Figure 111.3). La figure en insert

montre que la structure du I’acide citrique est complétement modifiée confortant ainsi

I’hypothese de la formation de complexe Fe(l11)Cit dans le mélange.

3.0
Fe(I11)Cit ___
— Fe(l | |) 10 —Fe(lu)cﬂ Fe(I1)
2.51 acide citrique |,
2.0 2

Absorbance

0.0

200 250 300 350 400 450 500
A (nm)

Figure 111.3 : Spectres d’absorption UV-Visible de ’acide citrique 0,52 mM,
Fe(l11) 0,52 mM et du complexe Fe(I1)Cit , pH=6,1. Insert : Spectre UV-Visible de la
différence [complexe Fe(lI1)Cit-Fe(111)] [3].

Les coefficients d’extinction molaire du complexe a différentes longueurs d’ondes ont ¢été
déduits lors de I’accomplissement de la courbe d’étalonnage du complexe a différentes

concentrations. Les valeurs obtenues sont représentées dans le tableau 111.2 :

Tableau I11.2 : Coefficients d’absorption molaire du complexe Fe(III)Cit.

Résultats théoriques Résultats expérimentaux
£4270 nm, L.mol™t.cm™ 3935 [9] 2706+ 200
€4 365 nm, L.molt.cm? 899 [9] 344+ 50
€ 2400 nm, L.molt.cm™ 377 [9] 94+ 50

Les valeurs des différents coefficients d’absorption molaire obtenues sont largement inférieures
a celles trouvées par O. Abida [9]. Cette différence peut étre expliquée par I’effet de la

steechiométrie du complexe synthétisé au niveau de notre laboratoire.
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= Spéciation du complexe

Afin de déterminer la valeur du pKa du complexe par la méthode spectroscopique, différentes
valeurs de pH ont été utilisées.

En effet, la figure 111.4 révéle une augmentation de 1’absorption dans le domaine UV lorsque
le pH augmente. L’apparition d’un point isobestique a 354 nm signifie qu’une transformation
dans la solution se produit. Pour des pH trés acides, la bande d’absorption située dans le
domaine UV-Visible proche disparait.

La variation de 1’absorbance a la longueur d’onde de 272 nm en fonction du pH présentée sur
la figure I111.5, permet de déduire le pKa du complexe dont la valeur envoisine 3,4. Cette valeur

est en accord avec la littérature (pKa = 3,3) [9].
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Figure 111.4 : Evolution du spectre d’absorption ~ Figure 111.5 : Variation de I’absorbance a 272
UV-Visible du complexe Fe(I11)Cit (0,3 mM) en  nm du complexe Fe(II)Cit (0,3 mM) dans 1’eau

fonction du pH. en fonction du pH .

La structure d’équilibre protolytique du complexe proposée dans la littérature :

(o]
Il I}

€ ~cH, ~C—cH,
o )
(o] \ C‘T \
] . a 2 i
HIO\F _0—C—C—0H pKa=33 HfO\F _o—c—c—onl -
a e _ _-Fe n
R / H,0 ~ou /

O —CH; O —CH;
I ]
o) s}

FeL N
FeLOH

Figure 111.6 : Equilibre protolytique du complexe Fe(l11)Cit [9].

Nous avons déterminé la spéciation d’une solution aqueuse de Fe(l11) en présence et en absence
de I’ACit ( [Fe(II)Cit] = 0,3 mM) a l'aide du programme Visual MINTEQ [10]. La figure I11.7
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présente le diagramme de spéciation du Fe(lll) en fonction du pH (aucun équilibre rédox

impliquant le couple Fe(l11) / Fe(Il) n'a été inclus).

0,00030 -

0,00025 FeoH?*
) 1 0,30 - -
e ? - —— Fe(OH);
E d
k-] 0,251 — Fe-Ci
5 0,00020 - :; L~ , Fe Cltrate(af)
E £ 0,20 v, —— FeH-Citrate
€ !/ . .
= 0,00015 - = o1s{/ ! FeOH-Citrate
2 2 . —— H3-Citrate(aq)
© ® 0104
— - 7 .
€ 0,00010 t \ —— Hy-Citrate
8 3 0,054 ; N
© 0,00005 - 20 25 30 35 40 45 50 55 60 65 7,0 Citrate3"
pH
0,00000 : _—
20 25 30 35 40 45 50 55 60 65 7,0
pH

Figure 111.7 : Spéciation de Fe(lll) en présence et en absence de I’ ACit calculée a l'aide du
programme Visual MINTEQ [10]. [Fe(I1I)Cit] = 0,3 mM, T = 25 °C.
Insert. FeOH?* (ligne noire), Fe(OH)2* (ligne rouge) en présence de 1’ ACit (ligne continue) et
en son absence (ligne discontinue)

Il y a une nette réduction de l'espéce photoactive FeOH?" en présence de 1’ACit; ce qu’on
pourrait réduire I’efficacité de la photodégradation si une autre voie de production de HO" n'est
pas ouverte, impliquant probablement de Fe(I11)Cit, dont sa concentration est presque constante
sur la gamme du pH 3 - 7. Le complexe Fe(llIl)Cit est le candidat majeur impliqué dans
I’amélioration de la production des radicaux HO" qui sera détaillé ultérieurement.

La figure 111.8 montre la spéciation de Fe(l11)/ Fe(ll) en absence et en présence de I’ACit. I
est bien clair que la présence de I’ACit affecte énormément la distribution des especes
photoactives, modifiant ainsi la formation de complexes de Fe(l1l) photoactifs et capables de
générer trés rapidement des quantités beaucoup plus importantes de Fe(ll) et des radicaux HO®
qu'en son absence.
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Figure 111.8 : Spéciation du couple Fe(l11)/ Fe(lI1) en solution aqueuse a partir du programme
Visual MINTEQ [10]. [Fe(l11)]o = 0,3 mM, [Fe(I1)]o =0, T = 25 °C.
Insert : Distribution des especes sélectionnées.
a) En absence de citrate, b) en présence de citrate, [citrate]o = 0.3 mM

111.1.2.2 Caractérisation du complexe par CLHP

Par chromatographie liquide, le pic du complexe Fe(I11)Cit sort a un temps de rétention t,=2,07
min pour les conditions décrites dans le chapitre Il (Figure 111.9).
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Figure 111.9 : Chromatogramme du complexe Fe(111)Cit 0,52 mM, pH=6,1,Conditions
d’élution eau /Et-OH (60/40), Adetection= 272 nm.

111.1.2.3 Caractérisation du complexe par LC-MS en mode négatif
Les spectres de masse obtenus pour une solution de complexe Fe(I11)Cit 0,52 mM a pH = 6,1

sont présentés sur la figure 111.10. Le spectre de masse du complexe Fe(111)Cit présente un pic
intense m / z = 244 attribué a [Fe(Cit)] ~ ou [Fez(Cit)2] 2.
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Figure 111.10 Spectre de masse du complexe Fe(I11)Cit [3]

Les fragments a m/z 198, 152, 120 et 104 sont obtenus par perte des groupements COOH et des
protons (Tableau 111.3).

Tableau I111.3 : Données spectrales du complexe Fe(I11)Cit (0,52 mM)

Pic lons observés m/z Attributions Structure
244 [M]* o
198 [M - COOH]* ﬁf
[Fe(Cit)]~ 152 [M - 2COOH]* o.i.0
120 [M - 2COOH - CH,0OH-3H]*
104 [M - 3COOH -5H]*
[Fez(Cit)2] o;:jyf‘;zo

111.1.3. Stabilité du complexe

Le suivi d’une solution du complexe Fe(I11)Cit (0,52 mM ; pH libre) a été réalisé pendant une

semaine par CLHP et par spectrophotométrie UV-Visible a 1’obscurité et a température

ambiante. Dans ces conditions opératoires, aucune évolution n’a été décelée au cours du temps,

ce qui met en évidence la stabilité de la solution. Pour la suite du travail, le complexe Fe(l11)Cit

a été maintenu au réfrigérateur, a une température de 6°C pour une conservation prolongée.

Par ailleurs, pour mettre en évidence 1’effet de la concentration sur 1’évolution thermique du

complexe, nous avons suivi de la méme maniére une solution diluée de Fe(111)Cit 0,3 mM. Cette

concentration a été choisie car elle a servi dans les réactions photochimiques. La solution diluee

ne montre aucune variation appréciable pendant 3jours.
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I11.2. Propriétés photochimiques du complexe Fe(111)Cit

Au cours de ce travail, nous avons pu en fonction du systéme d’irradiation utilisé, suivre les
cinétiques de photolyse du complexe Fe(l11)Cit. La spectrophotométrie UV-Visible et la CLHP
ont été choisis pour ce fait. Le Fe(ll) libéré lors de la réaction photochimique est suivi par le

dosage complexometrique a 1’ortho-phénanthroline.

111.2.1. Photolyse a 365 nm monochromatique

Nous avons suivi la photolyse du complexe Fe(lI1)Cit sous irradiation directe a 365 nm
monochromatique, cette longueur d’onde qui est représentative du spectre solaire (A > 290 nm)
est assez énergétique pour provoquer des réactions photo d’oxydoréduction.

L’évolution spectrale d’une solution de Fe(l1)Cit (0,3 mM ; pH= 6,5) irradiée, en milieu aéré,
montre une diminution de 1’absorbance dans la région UV (Figure 111.11). De plus, I’apparition
d’une bande d’absorption dans le visible signifie une transformation du complexe parent. La

présence d’un point isobestique a 354 nm est en faveur de cette transformation

2,0

t=0 min

t=5 min

t=10 min
t=15 min
t=20 min
t=30 min
t=45 min
t=60 min
t=75 min
t=90 min
t=120min
354 nm t=150min
t=165 min
t=180 min

Absorbance

T T T =
200 300 400 500 600

Figure 111.11 Evolution du spectre d’absorption UV-Visible de Fe(l11)Cit (0,3 mM)en
fonction du temps d’irradiation ; A excitation = 365 nm.

La bibliographie fait état d’une désactivation du complexe a I'état excité qui donne lieu a de
nombreux radicaux oxydants tels HO®, O™ [1].

= Etude cinétique de la phototransformation du Fe(l11)Cit
La cinétique de disparition sous irradiation a 365 nm du Fe(I11)Cit (0,3 mM ; pH= 6,5) est assez
rapide au début puis ralenti pour atteindre un plateau au bout de 45 min d’irradiation (Figure
111.12). 11 faut noter qu’environ 90 % du complexe est consommé au bout de 50 min

d’irradiation.
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Il est rapporté dans la littérature que la photolyse des complexes organiques génere en général
du Fe(ll) issu du transfert de charge entre le ligand et le métal ainsi que du peroxyde
d’hydrogéne. La présence de ces deux produits va générer les radicaux HO® via la réaction de
Fenton ou le like-Fenton. Cela nous a amene a quantifier ces éléments dans la compréhension
du mécanisme d’action de ces espéces dans le like-Fenton opérant a des pH plus large que le
Fenton classique.

La quantification du Fe(ll) et H2O2 photogénérés dans le milieu réactionnel est réalisée selon
un dosage complexométrique décrit dans le Chapitre I1.

= Formation du Fe(ll)

Le suivi de la formation de cet élément montre la présence d’une phase stationnaire au début
de I’irradiation caractérisée par une concentration quasi nulle. Cependant pour des temps plus
longs, la cinétique de formation prend de 1’élan jusqu’a 1’aboutissement d’un palier ou la

concentration maximale atteinte est 1,1x102 mM.
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Figure 111.12 Cinétiques de disparition du complexe de Fe(l11)Cit (0,3 mM) et de formation
du Fe(IT) en fonction du temps d’irradiation, A excitation = 365 nm, solution aérée.

Notons que la concentration maximale de Fe(ll) obtenue reste toujours inférieure a la quantité
de Fe(lll) initialement introduite alors que le complexe est totalement photolysé. Ceci est
explique par la réoxydation de Fe(lI1) en Fe(lll) par différentes voies cités dans le Chapitre I.
Il faut noter que le ligand citrate dans le complexe Fe(I11)Cit joue simultanement le réle d'un
ligand carboxylate et un réducteur de Fe(l11) une fois libéré sous la forme radicalaire selon les
équations (111.2-111.4) :
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h
Fe(I1)Cit — Fe(ll) + °Cit (111.2)
*Cit » HO — °CR, + CO, (111.3)
HO — °CR, + Fe(lll) - R,C = 0 + H* + Fe(Il) (111.4)

Le cycle photocatalytique Fe(lll)/Fe(ll) degagé apres la décomposition photochimique du
complexe est reconnu comme étant une source continue de radicaux HO".

=  Formation du H202

La cinétique de formation de cet élément est caractérisee par deux phases distinctes (Figure
111.13). Une premiére phase d’augmentation rapide pendant laquelle le H20O- est formé par la
photolyse du complexe, elle dure 30 min pour aboutir un pseudo plateau avec une concentration
maximale égale & 4,49x102 mM. Cependant, la seconde phase est marquée par une légére

diminution de la quantité du H,O> formé jusqu’a atteindre une valeur relativement stationnaire.
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Figure 111.13 : Cinétiques de formation du H»O: et les radicaux hydroxyle lors de la
photolyse du Fe(l11)Cit (0,3 mM ; pH= 6,5) en fonction du temps d’irradiation.

= Quantification des radicaux HO®

Dans les mémes conditions, nous avons suivi la photogénération des radicaux HO® au cours de
I’irradiation du systéme Fe(I11)Cit/UV en utilisant la méthode du benzéne [11] (Figure 111.13).
Lors de I’irradiation a 365 nm, les radicaux HO® sont quantifiés par la quantité du phénol obtenu
par oxydation du benzéne par ces radicaux.
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Les résultats obtenus montrent une formation progressive des radicaux HO® au début de
I’irradiation, puis atteint un plateau au bout de 60 min. La concentration au plateau avoisinant
16 UM représente la concentration photostationnaire obtenue lors de I’irradiation de la solution.

Ce resultat est en parfait accord avec maximum de disparition du complexe (Figure 111.12).

111.2.2. Influence du pH initial

Le pH a un effet important sur la photolyse des complexes Fe(ll1)carboxylate puisqu'il affecte
directement sa spéciation et influe donc de maniere significative sur le processus
photochimique, car les especes ont des réactivités différentes.

Des solutions contenant le complexe Fe(111)Cit (0,3 mM) a différents pH ont été irradiées en
milieu aéré. Le suivi de la concentration du complexe Fe(l11)Cit par CLHP révele la dépendance

du pH initial de la solution dans le processus photocatalytique (Figure 111.14).

1,0 —®—pH=1,86
— e — pH=2,60
08.- pH=4,25
’ —v—pH=6,50
> 0,6 -
Q
@)
0,4 -
0,2
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1 T T T T T T T
0 20 40 60 80 100 120 140 160 180
Temps (min)

Figure 111.14 : Disparition du complexe de Fe(111)Cit (0,3mM) en fonction du temps
d’irradiation ; A excitation = 365 nm ; solution aérée.

En parfaite accord avec la bibliographie le tableau 111.4, confirme I’étroite relation de la

speciation du complexe avec I’efficacité du processus photochimique.
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Tableau 111.4 Rendements quantiques de disparition du Fe(lI1)Cit trouvés par O. Abida [9] et
pourcentages de disparition de Fe(l11)Cit pour différents pH (Calculés au plateau).

Rendements quantiques de disparition du

N
Fe(II)Cit (® reqinycit) (théorique) 6 de disparition au plateau

0,18 apH=2 78% apH=1,86
0,73 apH=3 95% apH=2,60
0,31 apH=4 73% apH=4,25
0,16 apH=6 88% apH=6,50

Le suivi de la formation du Fe(Il) lors de I’irradiation du complexe Fe(III)Cit (0,3 mM) a
différents pH montre également un impact significatif de ce parametre sur la cinétique de

formation du Fe(Il) (Figure 111.15). La teneur maximale en Fe(ll) est obtenue a un pH=2,60.
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104 pH=4,25
1 | —e—pH=2,60
gd | —=—pH=1,86
>
E <4
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Figure 111.15 : Formation du Fe (1) en fonction du pH initial
de la solution Fe(I11)Cit (0,3 mM)
Les teneurs de Fe(ll) obtenues au plateau en fonction du pH corroborent avec les rendements
quantiques de formation de cet élément obtenus par O. Abida [9] dans des conditions de pH
presque similaires a 1I’exception du pH =1,86 .

Tableau I11.5 : Comparaisons entre les teneurs de Fe(ll) formé au plateau et les rendements
quantiques de formation du Fe(Il) (® reqy) trouvés par O. Abida [9].

Rendements quantiques de formation % de formation du Fe(ll) aprés 50 min
du Fe(II) (® req) d’irradiation
0,07 apH=2 14 % apH=1,86
0,28 apH=3 23% apH=2,60
0,29 apH=4 23% apH=4,25
0,08 apH=6 4% apH=6,5
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111.3. Présentation des produits pharmaceutiques étudiés
Dans ce chapitre, trois produits ont été sélectionnées du fait de leur grande utilisation : le DCF,
I’ASP et la CBZ. La comparaison entre les différents substituants sur le cycle benzenique a été

prise en compte.

111.3.1. Propriétés physico-chimiques

Le tableau I11.6 résume les principales propriétés physico-chimiques des molécules
pharmaceutiques. Du point de vue chimique, tous ces composés englobent un ou plusieurs
cycles aromatiques sur lesquels sont fixes divers groupements fonctionnels azotés ou acides.

Tableau 111.6: Principales propriétés physico-chimiques des produits pharmaceutiques étudiés

DCF
- ASP CcBz
4 de2-[2-(2,6-
Molecule dichellglroTohgny(l)amino acide 2- 5H-dibenzo[b,flazépine-5-
phényl] éthanoique acétyloxybenzoique Carbaoxamide
Na* Q o
Structure ¥ o)k Q N O
- 0 OH O)\NHZ
Formule brute C14H10CI2NNaO; CoHgOq C1sH12N20
Masse molaire 318,13 180,1 236,27
(g.mol™)
Solubilité dans 50x10- 46 17,7x10° [12]
’eau (g.LY)
PKa 4,15 [13] 3,5 2,3 [14] et 13,9 [13]
logKow 4,5[13] - 2,45 [13]

111.3.2. Propriétés spectrales

En solution aqueuse, nous avons enregistreé les spectres d’absorption UV-Visible de chacune de
ces molécules ou les concentrations ont été choisies en fonction de leur solubilité dans 1’eau
d’une part et d’autre part en fonction de leur détection par CLHP.

Le spectre d’absorption du DCF (0,05 mM ; pH=5,91) est caractérisé par la présence d’une
bande centrée a 276 nm (transitions électroniques n-n*) alors que celui de CBZ (0,01 mM ;
pH=5,83) révele la présence de deux bandes situees respectivement a 221 nm (transitions
¢électroniques m-7*) et & 285 nm (transitions électroniques n-n*). Dans le cas de I’ASP (0,1 mM ;

pH=3,8), une bande puissante centrée a 228 correspondantes a la transition du groupe
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carbonyle n-n * et une deuxiéme bande de faible intensité a 296 nm correspondant a la transition
n-mt * (vVoir annexe).

Les valeurs expérimentales des coefficients d’absorption molaire des produits pharmaceutiques
déterminées a Amax Sont répertoriées dans le tableau 111.7

Tableau 111.7: Coefficients d’absorption molaire des produits pharmaceutiques étudiés

Molécule DCF ASP CBz
Amax (NM) 276 228 et 296 285
a4 5677 + 200
gmax (M™.cm™) 10298 + 200 ot 1098 + 200 12800 + 200

111.3.3. Stabilité des produits pharmaceutiques

= CasduDCF
Le spectre UV-Visible d’une solution aqueuse du DCF seule a une concentration de 0,05 mM,
et a pH libre (5,91) placée a I’obscurité pendant 8 jours, aucune dégradation n’a été observée
(Figure 111.16). La concentration de la solution reste relativement constante donc la solution

du DCF est thermiquement stable.
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Figure 111.16 : Evolution spectrale d’une solution du DCF (0,05 mM ; pH =5,91)
pendant 8 jours

= Casdel’ASP
Nous avons suivi une méthodologie similaire au DCF pour étudier la stabilité de I’ ASP présente

initialement a une concentration de 0,1 mM et a pH libre, le comportement thermique de cette

molécule a montré une stabilité pendant une semaine.
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= CasdeCBz
Nous avons suivi a I’obscurité et a température ambiante le comportement thermique de CBZ
par spectrophotométrie UV-visible pendant 5 jours. Les résultats ne montrent aucune perte

significative de la concentration pendant la période des expériences (Figure 111.17).
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Figure 111.17 : Evolution spectrale d’une solution de CBZ (0,01 mM) pendant 5 jours

111.3.4. Influence du pH sur le comportement des produits pharmaceutiques

Le pH joue un réle essentiel sur la forme moléculaire et ionique des substrats. 1l nous est donc
paru comme étape préalable et essentielle pour la suite du travail, d’étudier I’influence de ce
parameétre afin de mieux comprendre son comportement sous irradiation.

= CasduDCF

Le pH affecte grandement la spéciation du DCF. En effet, I'ionisation de cette molécule se
produit au niveau du groupe carboxylique. Selon B.M. Souza et al. [15], deux especes sont
présentes principalement dans le milieu aquatique, a pH inférieur a 2, le DCF se présente sous
sa forme moléculaire (DCF-H). Cependant, a des pH supérieurs a 6, le groupement carboxyle
peut perdre son atome d’hydrogéne et se transforme donc sous sa forme anionique (DCF’). La

figure 111.18 présente la spéciation du DCF en fonction du pH.
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Figure 111.18: Spéciation du DCF en fonction du pH.

Il a été rapporté que le DCF a une constante de dissociation pKa égale a 4,15 [13]. Une
experience a éeté réalisée pour confirmer cette valeur. La figure 111.19 présente les spectres UV-
Visible du DCF (0,1mM) en fonction du pH allant de 2,22 & 10,5. D’apres 1’allure des spectres
on observe un effet hyperchrome c¢’est-a-dire une augmentation de 1’absorption dans le domaine
de I’UV.

— pH=2,22
—— pH=3,05
pH=3,52
—— pH=4,07
pH=4,77
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pH=7,1
—— pH=8,15
—— pH=10,6
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Figure 111.19 : Spectre UV-visible des solutions du DCF 0,1 mM a différent pH

Ce fait, nous a amené a déterminer expérimentalement le pKa du DCF du couple acido-basique
en tracant la densité optique (D.O) en fonction du pH. D'apres les résultats reportés dans la
figure 111.20, la valeur du pKa est estimée a 4,07. Cette valeur est en bon accord avec celle

trouvée par M. Carballa et al. [13].
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Figure. 111.20 : Variation de I’absorbance a 273 nm et 276 nm
en fonction du pH, [DCF] = 0,05 mM
= Casdel’ASP

La valeur du pKa de cette molécule a été déterminée expérimentalement. Elle est égale a 5,35.
= CasdeCBz
La CBZ possede deux pKa ou la premiére vaut a 2,15 pour le groupe cétone et la deuxieme a

été évaluée a 13,6 pour le groupe amine.

111.3.5. Propriétés photochimiques
Pour évaluer sans ambiguité 1’efficacité photocatalytique du complexe Fe(IIl)Cit dans la
phototransformation des produits pharmaceutiques, la photolyse directe a 365 nm a été
préalablement suivie. La part de la photolyse dans la phototransformation sera alors prise en
compte.
Dans un premier temps, nous avons suivi la photodécomposition des produits pharmaceutiques
en solution aqueuse a 365 nm par la méthode spectroscopique ou le suivi du spectre
d’absorption de la solution permet décrire I’évolution de la solution pendant I’irradiation. Par
ailleurs, la méthode chromatographique permet a travers le suivi du chromatogramme de la
solution de quantifier la disparition des substrats et nous rendre compte la formation des
intermédiaires réactionnels.

= Etude spectroscopique
L’irradiation a 365 nm des solutions contenants chaque produit a son pH libre ([DCF] = 0,05
mM, [ASP] = 0,1 mM et [CBZ] = 0,01 mM) a été suivie par spectrophotométrie UV-visible.
L’examen du spectre du DCF illustré dans la figure 111.21 a montré une faible diminution de

I’absorbance a 276 nm se traduisant par une diminution de la concentration du DCF et une
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augmentation de I’absorbance entre 230 et 260 nm due a la formation de photoproduits. Des
points isobestiques sont observés a 223 nm, 264 nm et 308 nm traduisant par une transformation
des constituants du mélange. Dans le cas de CBZ, la figure. 111.21 b sa photodécomposition
est marquée par une décroissance de I’absorbance de la deuxiéme bande caractéristique a
285 nm d’une part et d’autre part, une augmentation assez importante dans la premiere bande a
211 nm montrant une altération du substrat et la formation d’intermédiaires réactionnels.

Par contre dans le cas de I’ASP, la phototransformation de ce composé n’a montré aucune

évolution décelable durant la période d’étude.
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Figure. 111.21 : Evolution spectrale d’une solution du DCF a 0,05 mM (a)
et CBZa 0,01 mM (b)

= Etude cinétique
Sur la figure 111.22, I’évolution de la concentration des trois produits étudiés en fonction du

temps d’irradiation est présentée.
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Figure. 111.22 : Cinétiques de disparition du DCF (0,01 mM ; pH =5,91), ASP
(0,1 mM ; pH = 3,8) et CBZ (0,01 mM ; pH = 5,83) par photolyse directe a 365 nm

Aprés 5 h d’irradiation, la phototransformation de 1’ ASP par excitation directe & 365 nm est
quasi nulle. Sa photolyse directe est insignifiante en raison du recouvrement quasi nul du
spectre d’absorption du substrat et du spectre d’émission de la lampe utilisée. Par contre dans
le cas du DCF et CBZ, une dégradation partielle de 22 % et 20 % respectivement est observée
au bout de 5 h.

I11.4. Conclusion

Dans ce chapitre, nous avons étudié la complexation du Fe(lll) par un acide tricarboxylique
(acide citrique). Dans nos conditions expérimentales, nous avons trouvé que 1’acide citrique
donne un complexe avec le Fe(lll) de steechiométrie 2:1 avec une constante de stabilité égale
a19,8. Le pKa du complexe Fe(lI1)Cit déterminé expérimentalement vaut 3,4.

Le complexe synthétise révele une bonne stabilité en solution aqueuse a I'obscurité et a
température ambiante dans nos conditions expérimentales.

Le suivi du comportement photochimique du complexe Fe(l11)Cit a été réalisé sous irradiation
a 365 nm monochromatique, ce complexe subit une photolyse conduisant a la formation du
Fe(l1) et des radicaux HO® .

Les cinétiques de disparition du complexe ainsi que la formation du Fe(ll) lors de sa photolyse
sont influencées par le pH. Cela est d(, a la présence de diverses espéces du complexe dont la

réactivité photochimique différe d’une espéce a une autre.
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Dans une seconde étape le DCF, I’ASP et CBZ ont été caractérisés par spectrophotometrie UV-
Visible. L’étude de la stabilité a montré que ces substrats en solution aqueuse présentent une
parfaite stabilité dans nos conditions expérimentales.

L’étude de la photolyse & 365 nm a montré que 1’ASP est un composé photostable, alors que
pour le DCF et CBZ, une légere dégradation a été observée provoquant une disparition de
22 % et 20 % de la concentration du DCF et CBZ est respectivement obtenue aprés 5 h

d’irradiation.
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Chapitre IV : Photodégradation des substrats par le complexe Fe(III)Cit

IV. PHOTODEGRADATION DES SUBSTRATS PAR LE COMPLEXE Fe(1II)CIT

La démarche globale adoptée dans cette partie est similaire pour tous les PP étudiés et se
propose de déterminer les interactions entre les différents constituants du mélange en absence
et en présence de lumiere.

Avant de procéder toute étude sur la photodégradation induite, nous avons tout d’abord suivi la
stabilité des mélanges PP-complexe a I’obscurité et a température ambiante appelée évolution

thermique afin de nous affranchir de tout processus autre que photochimique.

IV.1. Etude du mélange PP-Fe(l11)Cit a I’obscurité

Les résultats obtenus par spectrophotométrie UV-Visible pointent vers I'absence d'interaction
entre les composants dans la solution lorsque les mélanges DCF-Fe(111)Cit (0,05 mM ; 0,3mM ;
pH= 6,38), ASP- Fe(llI)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM ; pH=4,95) et CBZ- Fe(llI)Cit (0,01 mM ; 0,3

mM ; pH= 6,24) vieillissent a température ambiante et en absence de lumiére (Figure 1V.1.).
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Figure IV.1 : Evolution du spectre UV-Visible lors du vieillissement du mélange
(a) DCF-Fe(1INCit (0,05 mM ; 0,3 mM ; pH = 6,38), (b) ASP-Fe(l11)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM ;
pH = 4,95) et (c) CBZ-Fe(l11)Cit (0,01 mM ; 0,3 mM ; pH = 6,24)

La quantification de la disparition de ces PP par CLHP a confirmé 1’absence de réaction a
I’obscurité en présence du complexe Fe(III)Cit durant la période d’étude.
= Influence de la concentration du complexe Fe(l11)Cit

Des expériences complémentaires ont été réalisées dans les mémes conditions opératoires a des
concentrations variables du complexe pour voir I’effet de ’augmentation de la concentration
du complexe. A travers les résultats presentés dans la figure 1V.2, il ressort qu’aucun
changement d’aspect de la solution n’été observé au cours du temps de vieillissement en
passant de 0,2 et 0,4 mM. Ceci confirme la stabilité du mélange dans la gamme de concentration

du complexe utilise.
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Figure 1V.2 : Evolution du spectre UV-Visible lors du vieillissement du mélange :

(a) DCF-Fe(l11)Cit (0,05 mM ; 0,1 mM); (b) DCF-Fe(l11)Cit (0,05 mM ; 0,4 mM).
IV.2. Etude du mélange PP-Fe(l11)Cit sous irradiation lumineuse a 365 nm
Des expériences d'irradiation ont été effectuées a 365 nm. Cette longueur d'onde est présente
dans le spectre solaire (A > 290 nm) et assez eénergétique pour exciter le complexe Fe(lI1)Cit
photochimiguement et provoquer des réactions redox conduisant a la dégradation du substrat.
Les études sous irradiation lumineuse a 365 nm ont été réalisées dans des conditions
expérimentales comparables a celles utilisées pour les études a 1’obscurité.
Dans un premier temps, nous avons suivi 1’évolution du mélange par spectrophotométrie UV-
Visible puis quantifié la disparition de nos produits par CLHP.
Dans un second temps, la concentration du Fe(ll) formé lors du processus photocatalytique a

été également suivie par dosage complexometrique.

IV.2.1. Cas du DCF
= Etude spectrophotométrique

Une solution de concentration 0,3 mM en Fe(l11)Cit a été additionnée a la solution du DCF
0,05 mM puis exposée a une irradiation lumineuse émettant principalement a 365 nm. Le suivi
de I’évolution du spectre UV-Visible du mélange a pH libre (pH = 6,38) présentée dans la
figure 1V.3 montre une diminution assez importante du maximum d’absorption situé¢ a 276 nm
apres 1h d’irradiation dévoilant une dégradation du substrat. Aprés cela, une augmentation est
alors observée qui témoigne de la formation d’intermédiaires réactionnels qui absorbent dans
le méme domaine de longueur d’onde du DCF. De plus, I’apparition de deux points isobestiques
a 334 nm et a 358 nm reflete une transformation photochimique des constituants du mélange.
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Figure 1V.3 : Evolution du spectre UV-Visible du mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM ; pH=6,38) lors de I’irradiation a A=365 nm.
» Etude cinétique de la disparition du DCF et formation du Fe(l1)
La quantification de la disparition du substrat par CLHP a été réalisée et montre I'effet
accélérateur lors de 1’ajout du photoinducteur sur la disparition du DCF dans la solution. En
effet, on constate que 41 % du DCF ont disparu au bout de 3 h alors qu’elle ne dépassait 22 %
par photolyse. En outre, il est bien remarqué qu’en terme cinétique, la dégradation est trés rapide

au debut de la réaction puis elle diminue aprés 20 min d’irradiation (Figure 1V.4).
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Figure 1V.4 : Photolyse du DCF, cinétique de disparition du DCF dans le mélange
DCF-Fe(11)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM) et la formation du Fe(Il) en fonction
du temps d’irradiation.
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Le Fe(ll) provenant de la photoréduction du complexe a été également suivi par dosage a
I’ortho-phénanthroline. D’apres la méme figure, il s’avere que la cinétique de formation du
Fe(Il) est bien corrélée avec la cinétique de disparition du DCF dont le profil est caractérisé
par une phase rapide initiale pendant laquelle le Fe(lll) est réduit en Fe(ll) et atteint son
maximum au bout de 30 min correspondant au maximum de disparition du DCF suivie d’un
ralentissement. Ce ralentissement observé pour le substrat et le Fe(l1) est expliqué en terme de
déficience du complexe Fe (I11)Cit dans la solution. En effet, 90 % du complexe est consommé
au bout de 30 min ( voir chapitre 111).

Il convient de noter que la quantité de Fe(ll) formée est faible comparativement a la
concentration du complexe introduite dans le mélange. La valeur des rendements quantiques
trouvée par O. Abida [1] lors de la photolyse du Fe(lI1)Cit dans les mémes conditions sont
¢galement faibles (Dre(1y = 0,08 & pH=6). Cette faible valeur peut étre expliquer par la présence
de composés (espéces radicalaires, agent complexant du Fe(ll), oxygéne) susceptibles de

favoriser I’oxydation du Fe(II).

IV.2.1.1. Etude paramétrique
Afin d’optimiser le procédé photocatalytique dans la dégradation du polluant en présence du
complexe, nous avons examiné l'influence de certains parametres sur sa photodégradation a
savoir : le pH de la solution, la concentration initiale du complexe ainsi que celle du substrat.

= Effet du pH initial
Le pH est un parametre tres important dans la photocatalyse homogene en tant que facteur
déterminant la spéciation du complexe de Fe(IIT) d’une part et d’autre part, il gouverne d’une
maniére considérable la structure du substrat (forme anionique et forme moléculaire).
L’effet du pH dans I’intervalle étudié est insignifiant comme on peut voir dans la figure 1V.5.
En effet, I’allure reste globalement inchangée ou les trois courbes sont pratiquement confondus.
De plus, la disparition du DCF n’est pas affectée de manicre importante par le pH au cours de
la réaction. Ces résultats sont attendus, puisque dans la gamme du pH étudiee, les espéces
photoactives sont les mémes comme il est illustré dans la figure 1.10 du chapitre I.
La limitation de cet intervalle du pH revient en fait a la faible solubilité du DCF-H et sa
précipitation a pH <4,0 [2]. On s’est donc limité a une valeur du pH supérieure au pKa du

substrat, permettant de maintenir le DCF soluble.
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Figure 1V.5 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) a différentes valeurs du pH.

= Formation du Fe(ll)

Le suivi de la formation du Fe(ll) a différentes valeurs du pH au cours de la réaction montre
une influence significative de ce paramétre dans ce cas contrairement aux cinétiques de
disparition du DCF (Figure 1V.6).
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Figure 1V.6 : Cinétiques de formation du Fe(Il) dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) a différentes valeurs du pH.

En effet, la concentration en Fe(ll) augmente progressivement dans chaque cas au fur et a

mesure que la réaction se déroule dans la premiere phase pour les différentes valeurs du pH ou
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une concentration plus élevée est obtenue quand le pH devient acide comme le montre le

tableau 1V.1. Dans la deuxiéme phase, la concentration en Fe(ll) commence a diminuer

doucement.

Tableau IV.1: Concentrations du Fe(ll) obtenues au plateau pour les différentes valeurs de pH.
pH 4,65 6,38 7,35

[FE(”)] max MM 0,15 0,11 0,06

Il est important de noter qu’a pH plus élevé, la quantité de Fe(ll) formée n’atteint que 0,06 mM,
ceci est due a I’instabilité des ions ferreux dans ce domaine du pH et provoque par la suite leur
précipitation pour former des colloides génant par conséquent le cycle photocatalytique.
= Effet de la concentration initiale du complexe Fe(l11)Cit

Afin de voir le role de la quantité du complexe Fe(ll)Cit dans la disparition du DCF, nous
avons abordé I’influence de sa dose sur le cours du processus photocatalytique. Des expériences
ont été menees sous différentes concentrations initiales du complexe Fe(lI)Cit
(0,1; 0,3 et 0,4 mM) en gardant celle du DCF constante et égale a 0,05 mM. Les résultats
obtenus montrent une similitude comportementale avec une cadence plus importante pour des
concentrations en complexe plus élevées. Comme on peut le voir dans la figure 1V.7, 21, 37 et
53 % du DCF ont disparu aprés 30 min d’irradiation en présence de 0,1 ; 0,3 et 0,4 mM du

photoinducteur respectivement.
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Figure IV.7 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(III)Cit
a différentes concentrations du complexe.

Ensuite, les systemes conservent la capacité de dégrader le substrat mais avec une vitesse plus

lente comme le montre le tableau 1V.2 suivant :
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Tableau 1V.2 : Taux de dégradation du DCF présente initialement & 0,05 mM a différentes
concentrations du complexe sous irradiation a 365 nm.

% de dégradation du DCF

[Fe(l11)Cit]o (mM) 30 min 180 min
0,1 21 29
0.3 37 41
0,4 53 >

= Formation du Fe(ll)
La photoréduction du Fe(lll) a été suivie au cours de ces expériences. L’analyse comparative

des figures I1V.7 et 1V.8 révele que les vitesses de dégradation du polluant sont directement
liées a la production du Fe(ll). Les résultats de la figure 1V.8 indiquent que le Fe(lll) a été
réduit trés rapidement au début de la réaction quelque soit la concentration initiale du complexe
ou plus de 14%, 36% et 43% du Fe(l11) ont été reduits en Fe(ll) apres 30 min d’irradiation pour
des concentrations allant de 0,1 a 0,4 mM du complexe. Apres cela, le processus photochimique

Se poursuit mais se trouve régressé jusqu’a sa stabilisation en conservant la méme tendance.
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Figure V.8 : Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange DCF-Fe(111)Cit
a différentes concentrations du complexe.
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= Effet de la concentration initiale du DCF

Une série d’expérience a été réalisée pour évaluer 1’effet de la concentration initiale du DCF
sur I’efficacité de la réaction. Ces expériences ont été effectuées en variant la concentration du
DCF de 0,05 a 0,1 mM en gardant la concentration du complexe constante (0,3 mM).

Comme il est resumé dans le tableau 1V.3, il apparait clairement qu’une meilleure dégradation
est obtenue pour la faible concentration en substrat. Cette observation traduit que le systéme
photochimique correspond bien au traitement des solutions suffisamment diluées dans la
gamme étudiee (0,05 a 0,1 mM).

Tableau 1V.3: Taux de dégradation du DCF dans le mélange DCF-Fe(lI)Cit a différentes
concentrations du DCF sous irradiation a 365 nm.

[DCFJo (mM) % de dégradation du DCF aprés 180 min d’irradiation
0,01 66
0,05 41
0,1 26

Ceci peut s’expliquer par la plus grande disponibilité des espéces réactives photogénérées
(HO®, O .....). De plus, la concurrence entre les molécules du substrat pour la dégradation est

naturellement plus faible.
= Formation du Fe(ll)

Parallelement, la concentration du Fe(ll) photogénéré a été quantifiée et montre que les
cinétiques de formation sont rapides au début pour atteindre un maximum au bout de 30 min
(figure 1V.9). La concentration maximale est légerement faible avec 1’augmentation de la
concentration du DCF. Dans une seconde phase, la concentration en Fe(ll) tend a diminuer avec

une cadence liée également a la concentration du substrat.
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Figure 1V.9 : Cinétiques de formation du Fe(Il) dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
a différentes concentrations du DCF.

IV.2.1.2. Etude mécanistique

Pour mieux comprendre le processus photocatalytique en termes d’implication d’especes
radicalaires responsables de la dégradation du DCF par le systeme Fe(III)Cit/UV, I’effet des
piéges chimiques (I’i-PrOH et CHCI3) a été évalué. Dans le méme contexte, I’effet de I’oxygéne
et la longueur d’onde d’irradiation ont été €également pris en compte.

= Implication des radicaux HO®et HO2'/O2"~ dans la dégradation du DCF
Il est généralement admis que la dégradation des polluant organiques photoinduite par le
complexe Fe(l11)Cit fait intervenir principalement par les radicaux hydroxyle HO® issus de la
photolyse du complexe.
Dans le but de confirmer la participation de ces radicaux dans le processus de la dégradation du
DCF par le systeme Fe(lI)Cit/UV, une solution contenant le mélange DCF-Fe(lI)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) a été soumise a une irradiation en présence d’i-PrOH (1% (v/v)). Ce
dernier a éte choisi en raison de sa forte réactivite vis a vis des radicaux hydroxyle (constante
de vitesse élevée ki-pron, no- = 1,9 x 10° M1.s) et sa non interférence avec la lumiére incidente
[3].
Les cinétiques de disparition du DCF en présence et en absence de cet alcool sont représentées
sur la figure 1V.10
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Figure 1V.10 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) en absence et en présence d’i-PrOH.

Les résultats obtenus montrent clairement une inhibition totale de la dégradation du DCF en
présence d’i-PrOH. Ceci est traduit par la superposition quasi parfaite des courbes de la
décomposition du substrat sous irradiation UV.

Donc I’hypothése de la dégradation du DCF par le biais de radicaux HO® est confirmée.
Parallelement, comme on 1’a vu dans le chapitre I, les radicaux superoxyde O>" " sont également
impliqués dans le processus photocatalytique.

Afin de confirmer le réle de ces espéces dans le mécanisme réactionnel, 5% (v/v) de
chloroforme (CHCIz) utilise comme piége de ces radicaux ont été introduit dans le mélange
DCF-Fe(I1)Cit (0,05 mM, 0,3 mM) a pH libre (le chloroforme a une forte réactivité vis-a-vis
de ce radical kcpgy, 03-= 3% 101 M™% s et ke, moe =5% 10°M™. s™) [3]. Il apparait sur la

figure 1V.11 que I’addition du CHCIz inhibe partiellement la dégradation du DCF.
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Figure 1V.11 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) en absence et en présence du CHCls .

On notera, par ailleurs qu’en présence de ce piégeur, seulement 26 % du DCF ont été dégradés
aprés 3 h d’irradiation, tandis que plus de 41 % du DCF ont été transformés en absence du
CHClIs dans la méme durée d’exposition. Cela signifie que la contribution du radical HO2"/O2™
dans la dégradation du DCF est estimée a 15 % dans le processus photochimique.

Les résultats observés dans I'implication des radicaux HOe et HO2"/O2" dans le processus de
dégradation, permettent de conclure que les radicaux HO+ sont majoritairement responsables
de la dégradation du DCF. De plus, le radical HO,'/O>" affecte d’une maniére considérable la
génération des radicaux hydroxyle dans ce systéeme (Eqs (I1V.1, 1V.2)) :

2H*
Fe(Il) + 0y — Fe(Ill) + H,0, k=10x10"M"1s71 (1v.1)
Fe(Il) + H,0, — Fe(Ill) + HO®* + HO™ k=63M"15"1 (1vV.2)

En effet, 7 % de la formation de radicaux HO+ proviennent de la réaction (1V.3) qui a lieu sans
faire appel a I'anion radical superoxyde, mais grace au cycle photocatalytique Fe(lll)/Fe(ll)
,reconnu comme étant une source continue de radicaux HOe , que ce processus est assuré par la
réaction suivante (1V.3) :

Fe(1ll) + hv — Fe(Il) + OH* (1V. 3)

= Formation du Fe(ll)

Conjointement, 1’évolution de la concentration du Fe(II) pendant 1’irradiation en présence des
deux pieges chimiques a eté également suivie. Dans les deux cas, ces deux pieges ayant une

répercussion négative sur la production du Fe(Il) comme il est illustré dans la figure 1V.12. La
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formation du Fe(ll) en fonction du temps est accentuée dans la premiére phase dans les deux
cas oll une concentration de 9x102 et 8,9x102 mM est obtenue au plateau en présence d’i-

PrOH et CHClI3respectivement alors qu’en leur absence celle-ci est 1,1x10°t mM.

—=—0% d'i-PrOH et CHClq

—e— Avec 1% d'i-PrOH
Avec 5 % de CHCl4

(Fe(I1)]. 0,01 mM

. , . , .
50 100 150 200
Temps (min)

Figure 1V.12 : Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) en présence des piégeurs a radicaux.

Ces résultats peuvent s’expliquer par le fait que I’i-PrOH et CHCI3 piégent rapidement le
premier radical (HO« et O2" respectivement) formé. Cela empéche donc sa réaction sur I’acide
citrique libéré ou sur une autre molécule de complexe. Outre cela, on retrouve 1°effet potentiel
d’agents complexants du Fe(II) joué par des photoproduits de I’acide citrique : la réoxydation
du Fe(Il) en Fe(l11) sera favorisée et diminuera la vitesse de la formation du Fe(ll) [1].
= Effet de la concentration en oxygéne

L'oxygene est 1’un des paramétres les plus importants dans le processus photochimique. Ce
facteur influe sur I’orientation de la réaction et intervient dans la formation des especes réactives
au cours du processus photocatalytique. Pour cette raison, le mélange DCF-Fe(I1I)Cit a été
irradié dans un systeme oxygéné et désoxygéne a pH libre en prenant le soin dans le cas

désoxygéné de barboter la solution dans 1’azote pendant 30 min.
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Figure 1V.13 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) en absence et en présence d’oxygene.

En se rapportant a la figure 1V.13, il s’avére que ’oxygéne a un effet positif sur la
photodégradation du DCF alors qu’en son absence, on observe une inhibition assez importante.
Par ailleurs, les cinétiques obtenues ont été corrélées avec les cinétiques de photolyse du
complexe Fe(111)Cit dans les mémes conditions expérimentales, de telle sorte que la disparition
du complexe est plus rapide en présence d'oxygene qu’en son absence.

Ces résultats sont en bon accord avec certains auteurs qui expliquent ce phénomene par la
génération des espéces réactives de I'oxygeéne telles que O2" ", H202 et HO* par la réduction
successive de I'oxygeéne par des radicaux organiques générés via le transfert de charge ligand-
métal dans la solution oxygénée. Cependant, I'absence d'O2 a un impact négatif sur la formation
de ces especes en inhibant les réactions suivantes (1V.2, 1V.4) [4-6]:

Fe(I) + H,0, — Fe(ll) + OH*+O0OH" k=63 M. S? (1V.2)
Fe(I) + 05~ - Fe(lll) + H,0, + OH~ k=7,2.108 M. St (1V.4)

En consequence, la faible dégradation observée du DCF dans les conditions désoxygénees est
liée a la faible photolyse du complexe en solution aqueuse a 365 nm.

= Effet de la longueur d’onde d’excitation
Des essais de photodégradation du DCF a différentes longueurs d’ondes d’irradiation ont été
réalisés afin de mieux cerner la réactivité du complexe Fe(l11)Cit quand la lampe d’irradiation

change. Des échantillons contenant le mélange DCF-Fe(111)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM) ont donc
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été soumis a des irradiations UV polychromatique et monochromatique émettant
principalement a 365 nm et a 310 nm.

Le taux de disparition en fonction du temps révéle que I’allure de la cinétique traduit
effectivement une disparition quasi totale du DCF a 310 nm (voir la figure 1V.14). Celle-ci a
atteint 95 % au bout de 3 h d’exposition. Cependant, sous irradiation a 365 nm cette disparition
est retardée avec une légére différence entre polychromatique et monochromatique.

Cette différence de réactivité du systeme Fe(l11)/UV vis-a-vis de ces deux sources de lumiére

s’explique essentiellement par la différence d’intensité du flux photonique émis par ces lampes.

1,0 1
—m— 365 nm monochromatique
—e— 365 nm polychromatique
0,8 —A— 310 nm

C/CO

0,0 . T

. , . .
0 50 100 150 200
Temps (Min)

Figure 1V.14 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 Mm) lors de I’irradiation a 310 et a 365 nm

= Effet de la nature du réacteur

Il existe de nombreux types de réacteurs, caractérisés par des géométries, puissances
(électriques ou lumineuses) et des lampes (spectres d’émission) différentes.

Pour vérifier I’influence de la nature du réacteur sur la vitesse de photodégradation des substrats
en presence du complexe. Un deuxieme réacteur (réacteur a lampe interne R2) et dont les
caractéristiques ont été reportees dans le chapitre 11 a été utilisé.

Les puissances lumineuses de ces réacteurs (R1 et R2) ont été mesurées a 365 nm. Le radiométre
VLX, équipé de la sonde adaptée, a été placé a une distance approximative lampe/corps du

réacteur. Les résultats de ces mesures sont rassemblés dans le tableau 1V .4.
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Tableau 1V.4 : Puissances lumineuses émises par R1 et R2.

R1 R2
Puissance mesurée par Puissance mesurée par Actinométrie
VLX & 365 nm (mW.cm?) (UEnstein.s™)
2,05 2,38

L’étude cinétique de la réaction dans les deux réacteurs illustrée dans la figure 1V.15 montre
une amélioration appréciable de la vitesse d’élimination du DCF dans le cas du réacteur R2, la
réaction évolue plus rapidement par rapport au réacteur R1 dans lequel le substrat a été
totalement dégrade apres 1h d’irradiation.

Plusieurs paramétres sont a ’origine de cette différence a savoir : la nature du réacteur,
I’intensité de la lampe et le volume du réacteur. Ceci met en évidence la difficulté de la

reproductibilité de la réaction quand le réacteur change.

1,0 4

—s—R1
0,8 - —e—R2

0,6

C/CO

0,41

0,2

0,0 — T T T s T o T T T
0 50 100 150 200 250

Temps (min)

Figure 1V.15 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(111)Cit
(0,05 mM ; 0,3 Mm) lors de I’irradiation en utilisant le réacteur R1 et R2

= Formation du Fe(ll)
Comme on peut le voir sur la figure 1V.16, la concentration en Fe(ll) augmente réguliérement

pour les deux différents réacteurs dans les 15 premiéres min jusqu’a atteindre un plateau.
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Figure 1V.16: Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
en utilisant le réacteur R1 et R2.

La formation du Fe(II) est corrélée encore une fois avec I’efficacité d’élimination du substrat.
Outre cela, on constate la méme allure pour les deux réacteurs dans la premiére phase ou le
réacteur R2 dépasse légerement le réacteur R1 en terme de formation du Fe(l1). Dans la seconde

phase la tendance est inversée. Ceci est expliquée par une réoxydation plus forte dans le réacteur
le plus efficace.

IVV.2.1.3. Etude chromatographique et analytique

Quand un composé organique est dégradé dans I’environnement, il génere plusieurs sous-
produits, chacun d’eux posséde ses propres propriétés chimiques incluant une toxicité ainsi
qu’une résistance a la dégradation. Dans certains cas les sous-produits peuvent étre plus
toxiques et/ou persistants que le composé de départ.

La dégradation du DCF (0,05 mM) induite par le complexe Fe(l11)Cit (0,3 mM) a pH= 6,38
dans une solution irradiée a 365 nm a générée des intermédiaires issus du produit parent ou le

radical HO- est impliqué dans le processus, la présence des molécules contenant des fonctions
hydroxyle peut étre envisagée.
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Figure 111.17 : Evolution du chromatogramme CLHP lors de I'irradiation & 365 nm du
systeme DCF-Fe(lI1)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM ; pH libre 6,38)

Les intermédiaires réactionnelles disparaissent également a leur tour pour arriver a la
minéralisation. Le suivi de ces especes peut se faire par CLHP. En effet la figure 111.17 illustre
ce fait. La premiere remarque révéle que ces intermédiaires sont plus polaires que le produit
parent puisque leurs temps de retention sont plus courts. Les intermédiaires SP1, SP2 et SP3
décélés dans nos conditions, sont les plus importants. Pour plus de détail sur leurs structures,
une identification a été réalisée par LC-MS.

= |dentification des sous-produits par LC-MS
Dans la plupart des cas, la nature de ces sous- produits est généralement inconnue, d’ou
I’importance de leur identification afin de comprendre les mécanismes de leur formation.
Afin d'avoir une meilleure compréhension de la dégradation du DCF par le complexe Fe(l1)Cit,
nous avons effectué 1’identification des sous-produits par couplage LC-MS.
Bien que I’analyse par CLHP du mélange réactionnel, DCF-Fe(l111)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM ;
pH= 6,38) révele dans nos conditions expérimentales I’existence de 3 sous-produits apres 3 h
d’irradiation, le couplage LC-MS nous a permis de détecter plusieurs produits de dégradation

comme le montre la figure 1V.18.
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Figure 1V.18: Chromatogramme LC-MS d’une solution DCF-Fe(I11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM ; pH= 6,38) apres 180 min d’irradiation a 365 nm.

Les principaux sous-produits identifiés par LC- MS sont résumés dans le tableau 1V.5.

Tableau I1V.5 : Principaux produits identifiés par LC-MS dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM ; pH=6,38) apres 180 min d’irradiation a 365 nm.

Masse détectée
Intermédiaire tr (min) Structure
[M-H] (m/z)

Acide 2-[2-(2,6- i
dichlorophényl)amino 10,24 294,010 [ f N
phényl] acétique @ o

2-hydroxy-diclofénac 8,47 310, 005 5

Cl OH

4-hydroxy-diclofénac 310, 005 g on
8,67 il i
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o
Cl OH
H
‘i@,\‘
cl OH

5-hydroxy-diclofénac 8,80 310, 005
4,5-dihydroxy-diclofénac 7,65 326,000 i! K i:
3,5-dichloro-4-aminophénol 7,20 176,952
2(2,6-dichlorophenylamino [
(& preny ) 9,05 266,015 :
phenyl) methanol @ @
1-chloro-8-methyl-9H-carbazole 9,91 214,043

DR

La présence de deux atomes de chlore dans les structures déterminées peut étre confirmée en

raison de la distribution isotopique caractéristique des atomes de chlore présents dans la

molécule (Clss et Clsy).

Le schéma 1V.1 se propose de résumer le mécanisme de dégradation du DCF par les radicaux

hydroxyle issus du processus photocatalytique.
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Schéma 1V.1 : Voies de dégradation du DCF photoinduite par le complexe Fe(l11)Cit

En effet il montre que deux voies primaires de transformation ont été impliqués lors de la

dégradation du DCF a savoir :

(i) L’hydroxylation du cycle aromatique, ou I’addition radicalaire de HO* sur la molécule du
DCF est possible sur trois sites du cycle aromatique (C2, C4 et C5) conduisant ainsi a la
formation de trois sous-produits dénommés SP1, SP2 et SP3 de masse quasi identique (m/z =
310) avec des temps de rétention proches (autour de 8,6 min). Ces trois molécules sont des
produits d’hydroxylation habituellement observés pendant la dégradation oxydative du DCF
[7]. Cependant, I’identification du composé SP4 possédant un rapport m/z = 326 est sensé

provenir d’une deuxiéme attaque de HO« sur le noyau benzénique du composé SP2 qui posséde

une activité réactionnelle relativement élevée [8].
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(i) La décarboxylation, ce chemin méne a la formation d’un fragment de m/z = 250 qui subit a
son tour une hydroxylation formant le SP6 (m/z = 266) ou une dechloration formant dans ce
cas le SP7 (m/z = 214).
Pour le dernier sous-produit SP5 (m/z = 176), deux mécanismes permettent de le former :

A Soit une attaque du radical HO- sur la liaison C-N du composé SP2

A Soit un clivage de la liaison C-N du DCF décarboxylé (fragment possédant m/z = 250)

suivi d’une hydroxylation.

Ces intermédiaires réactionnels vont subir encore des dégradations jusqu’a la minéralisation

qui sera détaillée dans la suite.

I1V.2.1.4. Etude de la minéralisation

La mesure de la demande chimique en oxygene (DCO) est un bon indicateur de 1'efficacité d’un
procédé photochimique puisqu’elle informe sur le degré de minéralisation de la solution traitée.
Cette technique a été adaptée pour remplacer le COT. Une solution du DCF (0,05 mM) a été
traitée par le systeme Fe(l11)Cit/UV. Des échantillons ont été prélevés pendant 9 h afin de suivre
I'évolution de la minéralisation au cours du temps. Les résultats reportés sur la figure 1V.19,
révélent que 1’abattement de la DCO augmente de facon plus lente que la dégradation du
polluant ou le pourcentage d’abattement de la DCO est de 1'ordre de 28 % au bout de 9 heures

d’irradiation. Ceci implique donc la nécessité de temps plus long pour minéraliser le substrat.

30 -
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% DCO
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Figure 1V.19: Evolution du taux d’abattement de la DCO du mélange
DCF-Fe(I1)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM ; pH= 6,38) lors de I’irradiation a 365 nm
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IV.2.1.5. Activation du systeme DCF-Fe(IIT)Cit par le peroxyde d’hydrogéne H20:
A travers les résultats obtenus pour le systeme Fe(IIICit/UV, il s’est avéré que le complexe
Fe(I11)Cit a montré une faible efficacité en terme de production des radicaux hydroxyle vu que
la génération in situ de H20: est faible (tableau 1V.6).
Tableau 1V.6: Formation du Fe(ll) et H.O, dans le systeme Fe(l11)Cit/UV.

Systéme Fe(I1max (MM) H202 max (MM) pHinitial

Fe(lINCit/UV 0,011 0,049 6,38

Pour pallier a ce déficit et confirmer I’implication de cette espéce, nous avons alors ajouté une
dose supplémentaire de H2O- au mélange précédent. Pour cela des concentrations croissantes
ont été testées pour optimiser le systeme. Une étape préliminaire a concerné 1’étude du mélange
en absence de lumiere.
A. Etude du systeme DCF-Fe(l11)Cit-H202 en absence de lumiere

La mise en évidence de I’existence d’une réaction entre les constituants du mélange DCF-
Fe(111)Cit-H20- en absence de lumiére dans nos conditions expérimentales a été entreprise dans
les mémes conditions opératoires que précédemment. Pour cela, nous avons préparé des
solutions contenant chacune une concentration fixe du substrat et complexe (0,05 mM ; 0,3
mM) et différentes concentrations en H202 (1 mM et 10 mM). L’évolution en absence de
lumiére de ces deux mélanges a donc €té suivie au cours du temps par des analyses

spectrophotometrique et chromatographique.

——t=0min ——t=0min
—— t=15min —t=15min
4] (@) ——t=30min | =30 min
—— t= 60 min —  t=60min
t=120 min
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Figure 1V.20 : Evolution en absence de lumiére du mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) en présence du, (a) [H202] =1 mM, (b) [H202] =10 mM
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Les résultats représentés dans la figure 1VV.20 montrent que le spectre d’absorption du meélange
n’a subi aucune variation quelque soit la concentration du H2O>. Par ailleurs, le suivi par CLHP
a confirmé I’absence de toute interaction. La réaction en absence de lumiére du mélange sera
donc négligée devant la réaction photochimique dans le traitement des résultats.

B. Etude photochimique du systeme DCF-Fe(l11)Cit-H202

= Etude par spectrophotométrie UV- Visible
Le suivi par UV-Visible de I’évolution du mélange DCF-Fe(l11)Cit-H202 (0,05 mM ; 0,3 mM;
1 mM) lors de I’irradiation a 365 nm a été reporté dans la figure 1V.21. Cette évolution est
marquée par une disparition de la bande caractéristique du substrat associée a une diminution
du maximum d’absorption situé a 276 nm. Outre cela, la présence d’un point isobestique a 305
nm, différent de celui obtenu ultérieurement (334 et 358 nm), reflete 1’existence d’une nouvelle

transformation des constituants du mélange qui vient s’ajouter a celle observée dans le cas du

systeme simple.
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Figure 1V.21: Evolution du spectre UV-Visible du mélange DCF-Fe(I11)Cit-H.0>
(0,05 mM, 0,3 mM, 1 mM) lors d'irradiation a 365 nm.

= Etude cinétique par CLHP

Les cinétiques de dégradation du DCF (0,05 mM) dans différentes conditions sont représentées
sur la figure 1V.22. Il apparait d’une maniére claire que le systeme Fe(ll1)Cit/ H.O2/ UV a pH

libre (6,38) présente une activiteé plus élevée en termes d’élimination du substrat que les autres

systémes.
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Figure 1V.22 : Cinétiques de disparition du DCF sous différentes conditions,
[DCF]= 0,05 mM, [Fe(Ill)Cit]= 0,03 mM et [H202]= 1 mM.
La capacité photochimique du complexe en présence du peroxyde d’hydrogéne conduit a une
réduction significative de la concentration du composé pharmaceutique, réalisant une
conversion de 99,27 % apres 60 min de réaction. Ce résultat n’est pas en parfait accord avec les
travaux de N. Seraghni et al. [9].
Cela est di a la production supplémentaire des radicaux HO® qui peut étre obtenue par
I’oxydation du complexe Fe(Il)Citen complexe Fe(l11)Cit nommeée like-Fenton (Eq (1V.5))
Fe(I)Cit~ + H,0, — Fe(1lI)Cit + HO® + OH~ (1V.5)
Il est bien noté que le taux de dégradation du DCF le plus élevé a été observé au cours des 15
premieres min de la réaction, ce qui signifie que la décomposition radicalaire du peroxyde
d’hydrogene se fait avec une grande vitesse.
Par ailleurs, I'oxydation réalisée avec l'addition de H2O> seul sous irradiation a montré une
élimination infime en raison de la faible absorption du DCF et du peroxyde d'hydrogéne dans
le domaine d'émission de la lampe (365 nm). Le taux de conversion obtenu avec le peroxyde
d'’hydrogéne seul est négligeable par rapport a ceux obtenus le systeme Fe(I11)Cit/ H.O2/ UV et
nécessitait une plus longue période de temps.
L’examen du chromatogramme représenté sur la figure 111.23 révéle clairement la disparition

totale du polluant ainsi que les photoproduits issus de sa dégradation.
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Figure 111.23 : Evolution du chromatogramme CLHP lors de l'irradiation a 365 nm
du systeme DCF-Fe(l11)Cit-H202 (0,05 mM ; 0,3 mM ; 1 mM, pH libre 6,38)
C. Etude paramétrique
Pour cerner ce processus, certains parametres tels que le pH, la concentration initiale de H20>
ainsi que I’i-PrOH ont été examinés.
= Effet du pH
Une étude a été entreprise en modifiant la valeur du pH par I’ajout d’acide perchlorique ou de
la soude au mélange DCF- Fe(111)Cit- H20>. Le choix du milieu acide avec la valeur mentionnée
dans la figure 1V.24 n’est pas aléatoire vu que notre objectif était d’éviter la précipitation de

notre substrat.
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Figure 1VV.24: Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l1)Cit- H20-
(0,05 mM ; 0,3 mM ; 1ImM) a différentes valeurs du pH.

148



Chapitre IV : Photodégradation des substrats par le complexe Fe(III)Cit

La figure 1V.24 ne conteste pas I’efficacité du procédé photo-Fenton & pH acide vu que la
cinétique de la réaction est amendée en milieu acide. En effet, I’étude cinétique montre que ce
processus peut étre décrit par une cinétique apparente d’ordre 1, ou le temps de demi-vie est
calculé a différentes valeurs du pH par 1I’équation suivante : tiy»= In 2 / Kapp. Le tableau
IVV.7 regroupe ces valeurs obtenues illustrant bien ce fait.

Tableau IV.7 : Constantes de vitesse et temps de demi-vie pour différentes valeurs du pH.

pH 4,65 6,38 7,35
Kappx10™t mint 4,3 3,8 2,8
tu2 (min) 1,61 1,82 2,47

Ce résultat est aussi conforté par le suivi de la formation du Fe(IT) au cours de I’irradiation des
mélanges par dosage complexométrique a 1’orthophénanthroline et qui montre une formation

de cet élément plus importante a pH acide (4,65) (Figure 1V.25).

1,6 -
=
1S
g. 1,2 - —m—pH = 4,65
: —e—pH =6,38
= pH =7,35
5 0,8 -
=
E———— ]
4 //*/w,
010 T T T T T T T T T T T
0 5 10 15 20 25 30

Temps (min)

Figure 1V.25: Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange DCF-Fe(111)Cit- H.O>
(0,05 mM ; 0,3 mM ; 1mM) a différentes valeurs du pH.

A pH acide les ions ferreux formés en solution a partir de la photodécomposition du complexe,
sont a I’origine de cette amélioration. Donc a cette valeur de pH, on assiste a une dégradation
du DCF par le biais de la réaction du Fenton classique et par la présence d’une source

supplémentaire de radicaux hydroxyle.
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Il est important de noter que malgré la faible concentration en Fe(ll), le photo-Fenton opére
également a des pH neutres.
= Optimisation de la concentration de H20:

Apreés avoir mis en évidence le role bénéfique du peroxyde d’hydrogeéne dans la décomposition
du DCF, nous avons abordé la question de déterminer la dose optimale de H20>. On peut penser
qu’en augmentant la concentration de H2O2 dans la solution, on augmentera la vitesse de
production des radicaux et donc aussi la vitesse de decomposition du DCF.

La figure 1VV.26 montre que I’efficacité du procédé Fe(111)Cit-H2O»-UV croit effectivement en

augmentant la dose de H2O: initiale dans le milieu.

L —m—[Hy0,] =0 mM
—e—[H,0,] =0,1mM

[Hy0,] = 1 mM

—v—[Hy0,] =5 mM
—4—[Hy0,] = 10 mM

I\.\._d__i

C/CO

T T T T
50 100 150
Temps (min)

Figure 1V.26 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit- H20-
(0,05 mM ; 0,3 mM) a différentes concentrations du H205.

11 faut cependant noter que I’accélération s’estompe aux fortes concentrations de H20: et atteint
un maximum pour une concentration de 103 M. Au-dela de cette concentration, la vitesse de
dégradation est ralentie. Ceci peut étre attribué a une augmentation accrue de deux réactions
suivantes (I1V.6, IV.7) :

H,0, + HO® > HO3 + H,0 Ky, 0, Ho+ = 2,7.10’M~1s71[10] (1V.6)
HO* + HO3 — 0, + H,0 (IV.7)
Dans ces deux réactions, une partie des radicaux généres est captée par des molécules de H>O>
et ne peuvent donc participer a la dégradation du DCF. En d’autres termes, en agissant comme
un piege a radicaux entrainant la génération de HO>" qui est une espéce moins réactive, I’exces

de H20> crée un effet d’auto-inhibition.
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Plusieurs auteurs ont rapporté 1’effet auto-inhibiteur avec la méme concentrations de H20:
trouvée dans cette étude dans la dégradation des composes pharmaceutiques et d’autres
molécules organiques [10-12].

Les valeurs des constantes apparentes et des temps de demi-vies consignées dans le tableau
IVV.8 confirment donc 1I’importante contribution de la transformation photoinduite, méme aux
faibles concentrations de H20.. Elles confirment également que cette contribution s’amplifie
avec I’augmentation de la concentration initiale en H20O».

Tableau 1V.8: Constantes de vitesse de disparition du DCF et temps de demi-vie dans le
systeme DCF-Fe(lI11)Cit-H.O; pour différentes concentrations de H20;

[H202] Mm 0 0,1 1 5 10
Kapp X107t min'? / 1,2 3,8 3,2 2,8
tu (Min) non atteint 577 1,82 2,16 2,47

Le suivi de la formation du Fe(ll) a été réalisé pour différentes concentrations initiales du
peroxyde d’hydrogéne. Les cinétiques obtenues représentées dans la figure 1V.27 sont bien
corrélées avec les cinétiques de disparition du polluant. Cependant, il est intéressant de noter
que la faible quantité de Fe(ll) a été observée pour une concentration de 1 mM de H20> qui
correspond & la dose optimale.

2,0
® —=—[H,0,]=0mM

1,6 4 —o—[HZOZ]:O,lmMI
= [H,0.]=1mM
£ 1,2 ¢’
P —v—[H,0,]=5mM
= —4—[H,0,]=10mM
= 0,8
()
T

0,4

0,0 . T T

0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure 1VV.27: Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange
DCF-Fe(I1)Cit- H202 (0,05 mM ; 0,3 mM) a différentes concentrations du H2O».

Deux phénomeénes sont a I’origine de cette observation ; pour des concentrations inferieures a
la valeur optimale du H203, le Fe(ll) réagit avec le H>O> selon la réaction du Fenton classique

(Eq (1V.2)) qui transforme le Fe(Il) en Fe(lll), mais au-dela de cette concentration optimale la
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réaction de dismutation de H20- va géner le Fenton et on observe alors que le Fe(ll) reste en
solution selon I’equation (1V.6).

Fe(Il) + H,0, —» Fe(lll) + HO® + HO~ k=63M"1s1 (1V.2)
H,0, + HO® > HO3 + H,0 Ky, 0, 1o+ = 2,7.10’M~1s71[10] (1V.6)

= Implication des radicaux HOe dans la photodégradation du DCF

Afin d'étudier la contribution des radicaux hydroxyle dans la dégradation du DCF par le systeme
Fe(11Cit-H202-UV, 1% (v/v) d’i-PrOH a été ajouté dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit- H20-
(0,05 mM, 0,3 mM, 1 mM) . Dans ce cas-13, la photolyse directe devrait donc étre la seule voie

importante pour la dégradation de DCF en présence d’i-PrOH.

1,0
0,8 -Kﬁ\
0,6 -
o
8 —m—Fe(l1)Cit/H,0,/UV
0,4- —eo— Fe(I1)Cit/HyOo/UV+ 1% d'i-PrOH
uv
0,2
0,0 T T T T T T T T T T T T T
0 50 100 150 200 250 300
Temps (min)

Figure 1V.28 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit- H20-
(0,05 mM ; 0,3 mM ; ImM) en présence et en absence d’i-PrOH .

Comme on peut le voir sur la figure 1V.28, la cinétique de disparition du DCF, en présence de
1,0 % d’i-PrOH est presque similaire a la cinétique de disparition par photolyse directe du DCF.
Cette observation confirme que la dégradation du composé pharmaceutique se fait
exclusivement par I’intermédiaire des radicaux HO« entravés par ’alcool introduit.

IV.2.1.6. Comparaison des systémes

En comparant les deux systemes DCF-Fe(l11)Cit et DCF-Fe(111)Cit- H202 a pH libre, il s’est
avére que la meilleure degradation du DCF a été obtenue en présence du H>O2 a pH acide.
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Tableau 1V.9: Comparais

on des deux systemes.

Le systéme oH N % . Fe(11)max t1{2 Constar?te de_: \{itesse
d’élimination mM (min) x101 (min)

DCF-Fe(111)Cit 4,65 41 0,15 / /
DCF-Fe(111)Cit- H20, 4,65 100 0,17 1,61 43

DCF-Fe(111)Cit 6,38 41 0,11 / /
DCF-Fe(111)Cit- H202 6,38 99 0,04 1,82 3,8

DCF-Fe(l11)Cit 7,35 39 0,06 / /
DCF-Fe(111)Cit- H202 7,35 97 0,04 2,47 2,8

1VV.2.2. Cas de ’ASP

Nous avons suivi la méme méthodologie que le substrat précédent en gardant la méme

concentration du complexe. La concentration de 1’ ASP a été choisie différente de celle du DCF

(0,2 mM) pour faciliter la détection analytique de sa transformation.

» Etude spectrophotométrique
L’évolution du spectre UV-Visible du mélange ASP-Fe(111)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM ; pH = 4,95)

lors de I’irradiation a 365 nm est présentée dans la figure 111.29. Le spectre UV- Visible a pH

libre de I’ ASP se caractérise par une diminution du maximum d’absorption situé a 228 et 296

nm representatives des bandes de I’ ASP dans les 15 premieres min. Outre cela, la présence d’un

point isobestique a 321 nm indique une transformation des constituants du mélange.

Absorbance

t=0min
——t=5min
t=10 min
——t=15min
t =30 min
——t=60min
t =120 min
—— t =180 min

200

T T
350 400

A (Nm)

T T
250 300

450 500

Figure 1V.29: Evolution du spectre UV-Visible du mélange ASP-Fe(l11)Cit
(0,1 mM ; 0,3 mM ; pH=4,95) lors de I’irradiation a 365 nm.
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» Etude cinétique de disparition de I’ASP et formation du Fe(ll)

La quantification de la disparition de I’ASP par CLHP représentée sur la figure 1V.30 donne
une allure similaire a celle obtenue pour le DCF. En effet, la cinétique de disparition de I’ASP
est caractérisée par deux phases ou la premiére est rapide montrant une altération du substrat
alors que la deuxiéme phase est stationnaire, liee probablement a la photolyse du complexe. Le
taux d’abattement global a atteint 37 % pendant 3 h d’irradiation.

L’évolution de la concentration du Fe(ll) provenant de la photoréduction du complexe
Fe(IIT)Cit a différents temps d’irradiation montre une bonne corrélation entre la disparition du
polluant et la formation de cet élément. En effet, comme nous pouvons le voir sur la figure
V.30, la cinétique de formation de Fe(ll) est caractérisée par deux étapes : une étape de
formation progressive de Fe(ll) jusqu'a atteindre un maximum ou la concentration atteint
0,13 mM. Il faut noter que cette valeur est plus proche de celle trouvée dans le cas du produit
précédent.

Dans une seconde étape, la concentration en Fe(ll) diminue. Ce phénoméne peut étre expliqué
par la reoxydation du Fe(ll) en Fe(lll) ou une éventuelle complexation du Fe(ll) avec les
photoproduits de la réaction. Il ressort également que la limitation de la vitesse de formation du

Fe(Il) limite I’élimination du substrat.

1,0 1 L 1,4
[ |
-1,2
0,8 —_—
[ ) _1!0 —
- — T
0,6 - 2
o 0,8 5
Q =
O o4- 06 ©
[E=Y
3
- 0,4
04 >
0,2
0,2
0,0 y T y T y T y 0,0
0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure 1V.30: Cinétiques de disparition de I’ ASP et formation du Fe(ll) dans
le mélange ASP-Fe(l111)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM; pH= 4,95).

Pour optimiser ’efficacité du processus photocatalytique, nous avons également verifié

I’impact de quelques facteurs sur le cours de 1’élimination du substrat.
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IV.2.2.1. Etude paramétrique
= Effet du pH

Comme il a été mentionné ultérieurement, le pH influe sur la spéciation du complexe Fe(l11)Cit,
la nature de la molécule a dégrader mérite également d’étre examinée. Pour mettre en évidence
I’effet de ce parametre, nous avons donc soumis le mélange ASP-Fe(111)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM)
sous irradiation a pH= 4,95 et 3,15. Dans le cas de I’ASP, I’étude de sa dégradation dans les
milieux acides est plus aisée que celle du DCF.

La figure 1VV.31 montre bien I’effet positif du milieu acide sur le cours de la dégradation. En
effet, 56 % de dégradation ont été obtenus au bout de 3 h d’irradiation quand le pH = 3,15, alors
que cette dégradation n’est plus que d’environ 37 % pour le pH libre (4,95) pour un méme
temps d’irradiation. Ce fait peut s'expliquer par deux raisons principales : les différentes
spéciations du complexe Fe(l11)Cit en fonction du pH et la réactivité des espéces radicalaires
génerées. Outre cela, en se rapportant a la figure 1.10 du chapitre I, on trouve que le Fe(111)Cit
est I’espéce prédominante dans le domaine 2< pH <3. Selon T.B Field et al. [13], cette derniére
est la plus active photochimiquement. Ce résultat est confirmé par les travaux de N. Seraghni
et M. Koléar qui ont montré que I’efficacité de la dégradation du m-crésol et monuron par le

complexe Fe(111)Cit respectivement est optimisée a pH égal ~ 3 [4,6].

CICy

0,2 4

0,0 T T T
0 50 100 150 200

Temps (Min)

Figure 1V.31: Cinétiques de disparition de I’ASP dans le mélange ASP-Fe(l11)Cit
(0,2 mM ; 0,3 mM) a différentes valeurs du pH.
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= Formation du Fe(ll)
Conjointement, nous avons suivi les cinétiques de formation du Fe(ll) dans les mémes
conditions expérimentales. D’apres la figure 1V.32, une variation significative de la quantité
du Fe(ll) formé a été constatée. Dans un premier temps, sa concentration augmente tres
rapidement avant d’atteindre un plateau. Le taux de conversion du F(I11) en Fe(ll) traduit un
état stationnaire correspondant a 67 % de conversion du Fe(l11) introduit a pH acide. Cependant
pour une valeur de pH plus élevée, une légére diminution de cet élément a été observée une fois
qu’un maximum moins important qu’a pH acide est atteint. Ce dernier correspond a environ
43% de la concentration en fer total apres 1 h d'irradiation. Ce fait peut s'expliquer probablement

par la précipitation du Fe(Il) qui a lieu a pH plus éleve.

2,0
[ )
S 1,6 —m—pH =495
S —e—pH=3,15
—
- n
© 1,21
& 0,84
0,4
010 T T T T T T
0 50 100 150 200

Temps (min)

Figure 1V.32: Cinétiques de formation du Fe(IT) dans le mélange
ASP-Fe(lI)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM) a différentes valeurs du pH.

= Effet de la concentration initiale en Fe(111)Cit
Comme dans le cas du DCF, la cinétique de dégradation de I’ASP, étroitement liée a la
concentration du complexe Fe(l11)Cit, est caractérisée par deux phases dont la premiere est
d’autant plus rapide que la concentration du complexe est élevée (figure 1V.33). Cependant
dans la seconde phase, cette tendance s’inverse dont 1’augmentation de la concentration du
complexe n’améliore pas la dégradation ; elle est d’autant plus élevée que la concentration ce
dernier est faible. Ce résultat est d0 aux reactions de compétition entre I’ASP et les

intermédiaires organiques a faible poids moléculaire issus lors de la photolyse du complexe

pour consommer les radicaux actifs. Par conséquent, moins d’espéces actives sont disponibles
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pour la dégradation de 1’ ASP. Ces especes organiques sont donc responsables a I’inhibition de

la dégradation de 1’ ASP. Ce résultat est en parfait accord avec les travaux réalisés par L. Wang
[14].

1,04 —u—[Fe(111)Cit]= 0,1 mM
—e— [Fe(I11)Cit]= 0,3 mM
[Fe(lIT)Cit] =0,4 mM
084"
o
Q
O
AN . —e
0,6 - - o
0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure 1V.33 : Cinétiques de disparition de I’ASP dans le mélange ASP-Fe(l11)Cit
a différentes concentrations du complexe.
= Formation du Fe(ll)

Le suivi de la formation du Fe(Il) montre que sa concentration augmente progressivement au
fur et @ mesure que la réaction se déroule pour aboutir & un maximum au bout d’un temps qui
dépend de la concentration initiale en Fe(111)Cit (Figure 1V.34).

2,0 |
—u— [Fe(I11)Cit]= 0,1 mM
1,61 —e— [Fe(111)Cit]= 0,3 mM
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s [ J
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Figure 1V.34: Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange ASP-Fe(l11)Cit
a différentes concentrations du complexe
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Il convient de mentionner que la concentration maximale en Fe(ll) formée est d’autant plus
importante que la concentration en complexe est forte.
= Effet de la concentration de ’ASP

Les taux d’¢limination de I’ASP ont été évalués lors de I’irradiation des mélanges ASP-
Fe(11)Cit ou seule la concentration de I’ ASP varie (0,05 mM & 0,2 mM). En passant de la forte
a la faible concentration du substrat, I’efficacité de 1’élimination s’améliore (tableau 1V.10).
Cette tendance s’explique simplement par la compétition entre I’ASP et les sous-produits de
réaction, une telle compétition devient plus importante a des concentrations plus élevées.

Tableau 1V.10 : Taux de dégradation de I’ASP dans le mélange DCF-Fe(I11)Cit a différentes
concentrations de I’ ASP sous irradiation a 365 nm.

[ASP]o (M) % de dégradation de ’ASP aprés 180 min d’irradiation
0,05 62
0,1 37
0,2 22

I1V.2.2.2. Etude mécanistique

= Mise en évidence de la contribution des radicaux HO*
Comme il est reporté dans la figure 1V.35, I’addition d’i-PrOH (1% v/v), utilisé comme piége
a radicaux hydroxyle lors de I’irradiation a 365 nm du mélange ASP-Fe(lll)Cit inhibe
totalement la réaction photochimique. En effet la cinétique de disparition du polluant dans le
mélange coincide avec la cinétique de la photolyse directe de I’ASP en utilisant la méme
longueur d’onde. Cette inhibition prouve que la dégradation de ce polluant induite par le

complexe Fe(lI)Cit est attribuée principalement aux radicaux HO".

1,0 -hgs

———————— @
—mu— 0% d'i-PrOH
—e— Avec 1% d'i-PrOH
ASP/UV

0,8 -

0,4

0,2

T T T T T T
0 50 100 150 200 250 300
Temps (min)

Figure 1V.35: Cinétiques de disparition de I’ASP dans le mélange ASP-Fe(l11)Cit
(0,2 mM ; 0,3 mM) en présence et en absence d’i-PrOH.
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= Formation du Fe(ll)
D’une manicre similaire, le suivi de la formation de cet ¢lément a montré le méme phénomene
observé dans le cas du produit précédent. D’aprés la figure 1V.36, Il s’agit d’une réduction trés
rapide du Fe(lll) en Fe(ll) dans les 60 premieres min mais avec des valeurs nettement plus
faibles en présence du piége a radicaux hydroxyle. Ce fait est attribué aux mémes raisons citées

précédemment dans le cas du DCF.

u

1,2
=
E o8 —u— 0% d'i-PrOH
=y —eo— Avec 1% d'i-PrOH
L 041

0,0 T T T T T T T

0 50 100 150 200

Temps (min)
Figure 1V.36 : Cinétiques de formation du Fe(IT) dans le mélange ASP-Fe(l1)Cit
(0,1 mM ; 0,3 mM) en présence et en absence d’i-PrOH.

= Effet de la longueur d’onde
Le mélange ASP-Fe(lI1)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM) a été irradié en utilisant une lampe émettant
principalement a 310 nm et 365 nm. Les courbes qui illustrent les cinétiques de disparition du
substrat, reportées sur la figure 1V.37 ont des allures similaires avec une différence sur la
vitesse de dégradation du polluant. Paradoxalement, la disparition est d’autant plus importante

que la longueur d’onde est plus longue.

159



Chapitre IV : Photodégradation des substrats par le complexe Fe(III)Cit
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Figure 1VV.37: Cinétiques de disparition de I’ASP dans le mélange ASP-Fe(I11)Cit
(0,1 mM ; 0,3 mM) lors de I’irradiation a 310 nm et 365 nm.

Ce résultat inattendu et corroboré par certains auteurs [1,4] est étroitement lié a la faible
photolyse du complexe Fe(111)Cit a courte longueur d’onde et qui est différente de celle obtenue
a 365 nm mettant en évidence cette fois ci la formation majoritaire du radical carbonate géneré
lors de la photolyse du complexe Fe(lll)Cit selon le mécanisme décrit dans la figure
IV.38. L’efficacité de ce radical est moins prononcée que celle du radical hydroxyle et

engendre donc une conséquence négative sur I’efficacité de 1’élimination du substrat.

H,0 cle—coo B CH,—C00 ~ TH—cCo0 -
- _ | =
Hzo—/ye(lu) +00C—C—OH — 9 |DH+00C—C—O0H + Fe(I)| — = 00C—C—on + HO0

H,0 CH, —CO00 CH,——CO00

CH,——CO00 ~
o°
]
CHIC—o0" CHO
90 voc C—oOH . CO; + 0OC——C—OH
éh, coo™ CH; ——COO
¢H30
COOH CHO
o \ -
H—C—OH - H-—C—OH + CO; + OH
H i
GH; —— COOH CH, —CO00

malic acid
Figure 1V.38 : Mécanisme de dégradation du complexe de Fe(111)Cit a 310 nm [1].

Par ailleurs la formation du Fe(ll) a été également suivie dans les deux cas et montre une

réoxydation du Fe(Il) en Fe(III) plus importante a courtes longueurs d’onde.(Figure 1V.39).
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Figure 1V.39 : Cinétiques de formation du Fe(IT) dans le mélange ASP-Fe(l11)Cit
(0,2 mM ; 0,3 mM) lors de I’irradiation a 310 nm et 365 nm.

Ce phénoméne peut s’expliquer par I'excés d'énergie a courte longueur d'onde qui prend de

I’ampleur dans ce cas favorisant le processus de photooxydation du Fe(ll). Une raison de la

limitation de la réaction du Fenton c’est le manque du Fe(l1).

IV.2.2.3. Etude de la minéralisation

Le suivi de la minéralisation du mélange ASP-Fe(l11)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM ; pH= 3,15) sous
irradiation a 365 nm monochromatique a été réalisé par le biais de la DCO. Nous avons choisi

de travailler a pH acide car le processus est plus rapide dans ce cas. Les résultats obtenus seront
utiles pour déduire la minéralisation a pH libre.

35
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Figure 1V.40 : Evolution du taux d’abattement de la DCO du mélange
ASP-Fe(1ICit (0,1 mM ; 0,3 mM ; pH=3,15) lors de I’irradiation a 365 nm
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Il est important de remarquer que I’abattement de la DCO évolue de fagon plus lente que la
dégradation du polluant dont le pourcentage d’abattement ne dépasse pas le 32 % au bout de
9 h d’irradiation (Figure 1V.40). Ce résultat s’explique par le fait que les photoproduits

intermédiaires nécessitent des temps plus longs que le produit initial pour se minéraliser.

IV.2.3. Cas de CBZ

= Etude spectrophotométrique
De la méme maniere, le troisieme substrat a été suivi sous irradiation a 365 nm dans le mélange
CBZ-Fe(1INCit (0,05 mM ; 0,3 mM). Comme le montre la figure 1V.41, des changements
spectraux observés révelent un comportement divergeant o I’absorbance A = 285 nm décroit
traduisant la diminution de la concentration initiale de CBZ, tandis qu’une augmentation
importante de 1’absorbance est observée a A > 310 nm. De plus, deux points isobestiques sont
détectés, I’un a 238 nm suggeérant une transformation de CBZ et I’autre a 325 nm, indiquant

une photolyse simultanée du complexe Fe(l11)Cit.
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Figure 1V.41: Evolution spectrale du mélange CBZ-Fe(III)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM ; pH = 6,24) lors de I’irradiation a 365 nm.
= Etude cinétique de disparition de CBZ et formation du Fe(ll)
Le suivi de I’évolution de la concentration de CBZ par CLHP a révélé un comportement
similaire aux deux composes précédents avec une cadence plus rapide dans les 15 premiéres
min de la réaction (Figure 1V.42). La cinétique de dégradation est conjuguée a une formation

rapide de Fe(ll), qui a également atteint son maximum aprés 15 min d'irradiation. Ce résultat
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concordant montre la dépendance du processus photcatalytique du Fe(ll) genéré lors de la

photolyse du complexe.
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Figure 1V.42: Cinétique de disparition de CBZ et formation du Fe(ll) dans le mélange CBZ-
Fe(11NCit (0,01 mM ; 0,3 mM) lors d’irradiation a 365 nm.

Dans les 15 premieres min, la variation de la concentration du Fe(l1) en fonction du temps, suit
une cinétique du premier ordre avec une constante de vitesse Kreqry= 3,7 min’, qui est de méme
ordre de grandeur que celle trouvée pour la disparition de CBZ au cours de méme temps
(kesz = 1,5 mint), ce qui suggére que les deux processus ont lieu en paralléle dans lequel le
second est beaucoup plus lent que le premier. Au-dela de son maximum (Figure 1V.42), la
quantité du Fe(Il) diminue progressivement au cours de l'irradiation, ce qui peut s'expliquer par

la réoxydation de Fe(ll) en Fe(l11) par le biais de divers processus (Egs (1V.1,1V.8)).

2H*
Fe(Il) + 0, — Fe(Ill) + H,0, k=10x10"M"1s71! (1v.1)
Fe?* + HO® — Fe3* 4+ HO™ k=4x108M 1571 (1Vv.8)

IV.2.3.1. Etude paramétrique
= Effet du pH

Trois expériences ont été menées avec les mémes concentrations du complexe Fe(l11)Citet CBZ
mais a différentes valeurs de pH (pH = 2,86 ; 4,30 et 6,24). Les cinétiques regroupées dans la
figure 1VV.43 ont encore montré un processus biphasique, d’autant plus rapide et plus efficace
que le milieu devient plus acide. En outre, 100 % de dégradation montre une efficacité du
systeme Fe(111)Cit/UV a pH 2,86, aprés 15 min d'irradiation tandis que seulement 95 % et 80%
sont obtenus a pH 4,30 et 6,24 respectivement.
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Ces résultats ne peuvent pas étre attribuer a la spéciation du complexe Fe (111)Cit illustrée dans
la figure 111.7 du Chapitre 111, car il n'y a pas de changements de concentration perceptibles
dans la gamme du pH étudié. En absence d'autres processus chimiques, la production des
radicaux hydroxyle devrait étre constante, et donc la photodégradation du mélange serait
indépendante du pH, contrairement au comportement observe.

En effet, des résultats similaires ont été trouvés en étudiant la production des radicaux HO* en
présence de Fe(l11)Cit dans lequel une importante production de ces espéces a été optimisée a
pH=3 [15]. Bien que cet effet ne soit pas clairement compris, il a été supposé que cela pourrait
étre d a I'effet de I'acidité sur les intermédiaires actifs [15].

Il est important de mentionner que les radicaux HO* réagissent tres rapidement avec CBZ avec
une constante de vitesse k = 9x10° M1.st & pH = 7 [16] , ainsi qu’avec d’autres espéces

présentes dans le milieu.

1.0 —a—pH =624
—e—pH =430
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0,6 -
o
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o
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0,2 -
Q
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Figure 1V.43 : Cinétiques de disparition de CBZ dans le mélange CBZ-Fe(lI)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM) a différentes valeurs du pH.

Ces résultats sont en accord avec plusieurs travaux qui ont montré que la dégradation de 4-
chlorophénol, le monuron et m-crésol, photoinduite par le complexe Fe (111)Cit est plus rapide
apH=3 [1,6,17].

= Formation du Fe(ll)
L’effet de ce parametre est plus accentué sur la formation du Fe(ll) comme 1’illustre la figure
IV.44. Des valeurs de pH inférieures entrainent un rendement de formation plus favorable de
Fe(ll); sa concentration se rapproche a la concentration en Fe(lll) initialement introduite a

pH = 2,86. Cependant, des faibles concentrations de Fe(Il) en solution entrainent également des
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concentrations des radicaux HOe* faibles, ce qui régresse par la suite l'efficacité de
photodégradation de CBZ (Figure 1V.43).

La faible concentration de Fe(ll) observée a pH = 6,24 est également due a la précipitation de
Fe(l1). Ces résultats sont cohérents avec les résultats précedents obtenus en utilisant le complexe
Fe (IINCit dans la dégradation du m-crésol [17].

Il est intéressant de noter qu’il existe une bonne corrélation entre la dégradation de CBZ et le
Fe(I11)Cit, c'est-a-dire la réaction avec les radicaux HO® et la formation du Fe(ll). Ces deux
derniers sont produits au méme taux puis ils s’évoluent en fonction de leurs propres patterns de
réactivité. Apres I’aboutissement du maximum, la concentration en Fe(ll) diminue lentement a
pH 2,86 et 6,24 (environ 0,01 mM en 105 min), alors qu'elle diminue huit fois plus rapidement
a pH =4,30.

—m—pH =6,24
—e—pH = 4,30
20 - pH = 2,86
0207

— | Fecitrate’

g. —EZ:—:::;ea

=10+

T

T

7

T T
0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure V.44 : Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange CBZ-Fe(l11)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM) a différentes valeurs du pH.
Insert: Spéciation du Fe(ll) en présence de citrate

Il est important de noter qu’un tel comportement suggére que le Fe(ll) & pH = 4,30, participe a
un processus non pertinent aux autres valeurs de pH étudiées (2,86 et 6,24), par exemple la
formation d'un complexe aqueux FeH-Citrate. Ce complexe présente une concentration
maximale autour de pH = 4,5 (voir figure insert 1V.44, la encore aucun équilibre rédox
impliquant Fe(ll) / Fe(ll) n’a été inclus).
= [Effet de la concentration initiale en Fe(l111)Cit

L'effet de la concentration initiale du complexe Fe(111)Cit sur la dégradation de CBZ a été étudié
pour une concentration initiale du substrat égale a 0,01 mM et des concentration en Fe(l1)Cit

165



Chapitre IV : Photodégradation des substrats par le complexe Fe(III)Cit

comprises entre 0,1 et 0,4 mM a pH naturel. Les résultats révelent, encore une fois que la
cinétique de dégradation est biphasique, avec une phase d'initiation tres rapide, suivie d'une
seconde beaucoup plus lente. Avec une concentration plus faible, la deuxieme étape atteint un

pseudo-plateau pour des temps plus longs de la réaction (Figure 1V.45).

1,02 —u— [Fe(l1)Cit] = 0,1 mM
—e— [Fe(11)Cit] =0,3 mM
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0,8 -
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o
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Figure 1V.45 : Cinétiques de disparition de CBZ dans le méelange CBZ-Fe(lI)Cit
a différentes concentrations du complexe.

Il est bien remarquable que l'efficacité de la dégradation de CBZ augmente avec la
concentration du complexe. Les taux d’élimination relevées aprés 3 h d’irradiation sont en
faveurs de ce fait (Tableau 1V.11). Ce phénoméne est toujours identique au premier substrat
étudié.

Tableau IV.11 : Taux d’élimination de CBZ apres 3 h d’irradiation a différentes concentrations
du complexe Fe(lINCit.

[Fe(111)Cit] (mM) 0,1 0,3 0,4

Taux d’élimination a 180

min (%) 56 80 89

Parallelement, le Fe(ll) photogénéré lors de la photolyse du Fe(lI1)Cit montre une cadence
d’autant plus marquée que la concentration du complexe est importante (Figure 1V.46).
Cependant, le maximum est atteint en 15 min quel que soit la concentration du complexe utiliseé.
Ce phénomene est expliqué par la photolyse du complexe qui libére une quantité de Fe(ll)

d’autant plus importante que la concentration en complexe est forte.
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Figure 1V.46 : Cinétiques de formation du Fe(ll) dans le mélange CBZ-Fe(lI1)Cit
a différentes concentrations du complexe.

= Effet de la concentration initiale de CBZ
L’effet de la concentration initiale de CBZ sur I’efficacité de la réaction a été pris en compte.
Pour cela, nous avons fait varier sa concentration (0,004 mM a 0,030 mM) en gardant la
concentration du complexe constante (0,3 mM). D’apres le tableau 1V.12, le pourcentage
d'élimination de CBZ a considérablement diminué avec l'augmentation de la concentration
initiale du contaminant. Ce résultat peut s'expliquer de la méme maniére que les substrats
précédents

Tableau 1V.12 : Pourcentage de dégradation de CBZ apres 3 h d’irradiation a 365 nm a pH
naturel (pH= 6,2) et [Fe(1I1)Cit] = 0,3 mM.

[CBZ]o (MM) 0,004 0,010 0,020 0,030

% de dégradation 81 75 59 53

1VV.2.3.2. Etude mécanistique

= Mise en évidence de la contribution des radicaux HO*
Une inhibition totale de la photodégradation de CBZ a été observée lorsque 1’on ajoute 2 %
d’i-PrOH (v/v) dans le mélange CBZ-Fe(llI)Cit (Figure 1V.47). En effet, la cinétique de sa
disparition dans le mélange en présence de cet alcool coincide avec la cinétique de sa photolyse
directe a 365 nm. Ce résultat prouve que les radicaux hydroxyle jouent un réle primordial dans
dégradation de CBZ par le complexe Fe(l11)Cit.
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Figure 1V.47 : Cinétiques de disparition de CBZ dans le méelange CBZ-Fe(lI)Cit
en présence et en absence d’i-PrOH.

= Effet de la concentration en oxygene
Des expériences ont été menées a différentes concentrations d’oxygene dans des solutions
contenant 0,01 mM de CBZ et 0,3 mM de Fe(l11)Cit a pH = 2,86. Les résultats obtenus révéelent
que I'O2 dissous accelére fortement le processus de photodegradation, en effet les constantes de
cinétiques montrent que le déficit en O réduit la vitesse de réaction 80 fois par rapport a la
solution aérée (Koo, o, = 0,01 min™ par rapporta k,;¢, o, = 0,8 min™). La saturation en oxygene
rend la dégradation de CBZ encore plus rapide (kzqe00, = 0,8 mint par rapport a
K100% 0,= 1,7 min) (Figure 1V.48). Ce constat met en évidence le role important de I’oxygéne
dans le processus photocataytique. Ces résultats sont en bon accord avec d’autres auteurs qui
ont expliqué ce phénomeéne par la génération d’espéeces réactives de 1’oxygéne telles que O2*,
H20- et HO* a partir de la photolyse de complexes Fe (ll11)carboxylate en solutions aqueuses
[14,18]. Ces especes sont tres actives et contribuent a 1’amélioration du Fenton et like-Fenton

par les réactions suivantes (1V.1, 1V.2, 1V.9):

2Ht
Fe(II) + 05~ — Fe(Ill) + H,0, k=1,0x10"M"1s1! (IV.1)
Fe(I) + H,0, — Fe(Ill) + OH*+O0OH" k=63 M. S* (1IV.2)
H+
Fe(II) + HO; — Fe(Ill) + H,0, k=1,2x10°M~1s~1 (1IV.9)
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Figure 1V.48 : Cinétiques de disparition de CBZ dans le mélange CBZ-Fe(l11)Cit

a différentes concentrations d’oxygeéne.

La faible dégradation de CBZ observée en absence d'O> peut étre expliquée par un mécanisme
complétement différent de celui qui a été proposé.

Pour avoir une information sur la voie de dégradation en absence d’oxygene le suivi du Fe(II)

au cours de l'irradiation, a montré que sa cinétique est fortement influencée (Figure 1V.49).
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Figure 1V.49 : Cinetiques de formation du Fe(ll) dans le mélange CBZ-Fe(l11)Cit
a différentes concentrations de 1’oxygene.
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La concentration de cet élément au plateau a atteint un maximum égal a 0,22 mM, alors que
cette valeur est restreinte a 0,11 mM en solution saturées en O». Cette dépendance est expliquee
par I’inhibition de I'oxydation du Fe (I1) en Fe (I1), par le biais de 1’oxygéne qui devient plus

importante dans les solutions anoxiques selon les deux réactions suivantes (1V.1, 1V.2)[14]:

H+
Fe(Il) + 05~ 2 Fe(Ill) + H,0, k = 1,0 x 10’M-15-1 (IV.1)
Fe(Il) + H,0, % Fe(lll) + OH'+0H" k=63 M, S (IV.2)

» Effet de la nature du réacteur
L’aspect cinétique de la réaction photochimique a été également examiné en substituant cette
fois ci le réacteur R2 (réacteur a lampe interne) par le réacteur R1. Sur les courbes reportant
I’évolution de la concentration du substrat en fonction du temps d’irradiation, aucun effet
significatif n'a été observe pendant les 30 premieres min (Figure 1VV.50). Pour des temps plus
longs, le processus est légerement freiné pour le réacteur R2. Par consequent, I'influence de la

nature du réacteur peut étre négligée a des fins de traitement dans ce cas.

1,04 —=—R1

0 50 100 150 200
Temps (Min)

Figure 1VV.50 : Cinétiques de disparition de CBZ dans le mélange CBZ-Fe(lI)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM) lors de I’irradiation dans le réacteur R1 et R2

Y. Mameri [19] a observé un comportement différent dans le cas de la photodégradation du
paracétamol par la Goethite dont la cinétique de sa disparition évolue plus rapidement dans le
réacteur R2 tandis que pour I’ASP, la disparition de ce dernier est rapide dans le réacteur R1 au

début de la réaction puis cette tendance s’inverse au bout de 10 h.
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1VV.2.3.3. Etude analytique

Pour mieux comprendre le processus de dégradation photocatalytique, nous avons identifié les
produits de dégradation résultant de la décomposition de CBZ lors d'une irradiation a 365 nm
en présence du complexe Fe(lll)Cit. Les expériences ont eté effectuées a pH = 2,86 ; les
échantillons ont été prélevés a différents temps d'irradiation (0,15 et 180 min), puis analysés
par LC-MS. Les spectres MS des échantillons & 15 et 180 min ont été comparées a celui du
mélange CBZ-Fe(111)Cit non irradié (a t=0 min) et les ions [M + H] qui sont des produits de
photodégradation possibles ont été identifiés dans les deux echantillons. Un seul pic de sous-
produit a sans doute été identifié a 15 et 180 min dans nos conditions expérimentales. De plus,
le spectre MS montre I'ion moléculaire correspondant a CBZ (m / z = 237) sort a
tr = 16,26 min. Le sous-produit observé, avec m/ z = 253 quant a lui sort a tr = 14,10 min, est
dd a une réaction avec les radicaux HOe, entrainant I’hydroxylation de la double liaison ou des
cycles aromatiques de CBZ (+ m/z 16) pour former de 1’époxycarbamazépine (voir le schéma
1V.2).

OH O

D 5 o Dy - LD

)\NHZ PN O)\NHQ

0
L 07 NH,
CBZ

(miz = 237)

CBZ epoxide
(m/z = 253)

Schéma 1V.2 : Mécanisme de phototransformation de CBZ lors d'irradiation
en présence du complexe Fe(l11Cit.

La comparaison avec le pic de CBZ a permis d’estimer le rendement de la formation de sous-
produit dans nos conditions expérimentales a environ 11%. Une telle divergence peut étre
expliquée par le fait que CBZ présente une absorption lumineuse minimale a 365 nm en solution
aqueuse, de sorte que son étendue de photolyse directe est faible a cette longueur d'onde. De
plus, les sous-produits observés par d'autres auteurs sont a des stades d'oxydation plus avancés
[20-22], ce qui suggere que la quantité des radicaux HOe< générée dans nos conditions de
réaction n'est pas suffisante pour atteindre de tels stades d'oxydation.

Il est important de mentionner que le seul sous-produit identifié dans cette étude est considéré
comme un sous-produit majoritaire dans la littérature [20,21]. De plus, plusieurs auteurs ont
rapporté des sous-produits supplémentaires comme il est décrit dans les deux figures 1V.51 et
V.52 suivantes [21,23] :
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Figure 1.51 : Voie proposée de dégradation de CBZ par BiOCI sous irradiation
solaire et simulée [23]
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Figure 1.52 : Les voies proposées pour la dégradation du CBZ par
le systeme Fe(111)-NTA/ H20; [21]

172



Chapitre IV : Photodégradation des substrats par le complexe Fe(III)Cit

IV.2.3.4. Etude de la minéralisation

Pour obtenir des informations sur le processus de minéralisation, nous avons suivi I'élimination
du carbone organique total (COT) au cours de la dégradation de CBZ dans le mélange CBZ-
Fe(I111)Cit (0,01 mM ; 0,03 mM ; pH = 2,86). Les taux d’abattement du COT en fonction du
temps d’irradiation reportés sur la figure V.53 montrent qu’apres 6 h d'irradiation, 70% de
CBZ ont été minéralisées, avec une constante de vitesse kroc = 0,008 min™. Une minéralisation
incompléte au bout de 6 h signifie la présence des intermédiaires réfractaires qui nécessitent un

traitement plus prolongé.
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Figure 1V.53 : Evolution du taux d’abattement de COT du mélange
CBZ-Fe(I11)Cit (0,01 mM ; 0,3 mM ; pH= 2,86) lors de I’irradiation & 365 nm

IV.3. Conclusion

La dégradation des PP photoinduite par le complexe Fe(l11)Cit a été amplement revue dans cette
partie et a fait ressortir des informations intéressantes sur le plan cinétique et mécanistique.

En absence d’irradiation aucune interaction n’a été¢ décelée entre le substrat et le complexe
Fe(11)Cit en solution aqueuse .

La photodégradation des substrats étudiés, catalysée par le complexe Fe(lll)Cit en solution
aqueuse en phase homogene, est un processus relativement rapide au début de la réaction pour
les trois substrats, mais la cinétique de disparition de CBZ évolue plus rapidement que celle
observée avec le DCF et I’ASP. Le Fe(ll) issu du transfert de charge lors de la photolyse du

complexe a été suivie et montre que sa formation est tres rapide dés le début de la réaction.
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Le comportement photocatalytique du complexe Fe(l11)Cit vis-a-vis de ces substrats depend de
leurs propriétés intrinseques.
L’effet des principaux parametres réactionnels (comme le pH, la concentration en substrat et la
concentration en complexe Fe(l11)Cit) ont été étudiés pour les trois substrats et montre que :

= La dégradation est favorisée quand le milieu devient acide quel que soit le substrat a

I’exception du DCF.
= Le taux de disparition du PP augmente lorsque la concentration du complexe Fe(111)Cit
augmente sauf dans le cas de I’ASP ou on a trouvé une tendance inversée.

= [’augmentation de la concentration du substrat diminue 1’efficacité de la réaction.
L’aspect mécanistique a été également envisage par le biais de 1’oxygeéne, d’i-PrOH et du
chloroforme et il met ’accent sur la nécessite de I’oxygeéne pour 1’aboutissement de la réaction
dans tous les cas.
L’addition d’i-PrOH et de chloroforme, utilisés comme pieges a radicaux hydroxyle et les
radicaux O™ respectivement lors de I’irradiation inhibe la réaction photochimique. Ceci met en
évidence ’intervention de ces especes radicalaires dans le processus.
Le suivi de la DCO et le COT montrent que la durée de vie des intermédiaires réactionnels est
beaucoup plus importante que le produit de départ.
L'addition de H2O2 améliore le taux de dégradation du DCF. Cette amélioration augmente avec
I’augmentation de la concentration du H202 jusqu’a 1 mM au-delas de laquelle aucune
amélioration n’est observée.
L’étude analytique réalisée par LC-MS a permis d’identifier plusieurs sous-produit issu de la
photodégradation du DCF. Ou un mécanisme de dégradation a été propose. Par ailleurs,

1’époxycarbamazépine est le seul sous-produit identifié dans le cas de CBZ.
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Chapitre V : Approche environnementale

V. APPROCHE ENVIRONNEMENTALE

Apreés avoir étudié la dégradation de nos substrats au laboratoire, nous nous sommes proposés
de faire une extension au milieu naturel. Pour une approche environnementale du sort du
composé pharmaceutique quand il subit I’action simultanée des complexes organiques et de la
lumiére, nous avons étudié ’effet de certains éléments tels que les bicarbonates formant le
systeme calco-carbonique dans les eaux et les substances humiques.

Par ailleurs, les métaux ont été également examinées dans cette partie, vue que ces éléments
sont genéralement présents dissous dans les rejets industriels avec des teneurs dépendant de la
nature de I’effluent, ainsi que du site ou sont effectués les prélevements.

Pour cela, nous avons choisi deux mélanges DCF-Fe(l11)Cit et ASP-Fe(l11)Cit.

V.1. Cas du DCF

V.1.1. Effet du systéeme calco-carbonique

Il est bien connu que I'eau usée et I"eau potable contiennent fréquemment des composés
inorganiques naturels. Cependant, a pH neutre (pH = 6,5 — 8,5), le carbone inorganique existe
plutdt sous forme de bicarbonates (HCO3") comme il est illustré sur la figure V.1.

J. Ma et al. [1] rapportent que la concentration moyenne de ces especes varie de 50 et

200 mg. L™ dans les eaux souterraines et de surface.
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Figure V.1 : Distribution des espéces de carbonates en fraction
de carbonate total dissous par rapport au pH de la solution.

L’ajout des ions hydrogénocarbonate a des concentrations proches a celles retrouvées dans
I’environnement (de 0,01 mM ; 0,05 mM ; 0,07 mM et 0,1 mM) au mélange DCF-Fe(lI1)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM a pH initial de 6,38 ), a modifié le pH de la solution qui passe a 6,52 ; 6,79 ;
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7,00 et 7,20 respectivement. A ces valeurs du pH, I’espéce prédominante est HCO3™ cependant,
H2COs se trouve en quantité négligeable par rapport a la premiére puisque le systéme est

gouverne par les réactions suivantes (V.1-V.3) :

COZ(aq) + HZO A H2C03 (Vl)
H,CO; & HCOZ + H* pKai= 6,39 (V.2)
HCO3 & + CO2™ + H* pKaz= 10,37 (V.3)

Il ressort de la figure V.2 que la présence des bicarbonates dans le milieu a un effet inhibiteur
sur I’efficacité de la dégradation du DCF. Cette inhibition est d’autant plus importante que la
concentration en bicarbonates est plus forte.

—u—[NaHCOg3]=0 mM
1,04 —e—[NaHCO3]= 0,01 mM
\ —4—[NaHCO3]= 0,05 mM
1 [NaHCO3]= 0,07 mM
084 \ [NaHCO3]=0,1 mM

|

0,6

0,4-

0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure V.2 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) a différentes concentrations des bicarbonates

En effet, la dégradation est presque completement inhibée a forte concentration (0,1 mM), ou
la valeur du pH a atteint une valeur de 7,2.

Il est connu que les ions bicarbonates n’ont pas une tendance a former des complexes avec le
fer dans la solution [2]. Donc I’effet inhibiteur observé serait le résultat d’une capture des
radicaux HO« par les carbonates pour former 1’anion-radical carbonate COs™ comme indiqué
dans la réaction (V.4) :

HCO3 + HO®* - H,0 + CO3~ k=8,5x106 M1s? [3] (V.4)
Le potentiel d’oxydation de 1’anion-radicale carbonate COs™ (E° (CO3"/ COs*) = 1,78V par
rapport (NHE) a pH 7,0), qui est inférieur a celui des radicaux HOe« (E° (HO* /H20) = 2,80 V

181



Chapitre V : Approche environnementale

par rapport (NHE)), lui confeére une réactivité moindre.

V.1.2. Effet de la qualité de I’eau (I’eau du robinet)

Dans la littérature, I'addition des anions inorganiques a quasiment toujours été décrite comme
ayant un effet inhibiteur sur la dégradation des polluants organiques en raison de leur effet de
piégeage des especes réactives [4,5].

Afin de voir I’effet de ces anions présents dans 1’eau du robinet sur la photodégradation du DCF
induite par le complexe Fe(lI1)Cit, nous avons remplacé 1’eau ultrapure par 1’eau du robinet
dont les caractéristiques sont consignées dans le tableau V.1 [6]. Les ions chlorures, sulfates et
bicarbonates sont majoritairement présentes dans 1’eau du robinet alors que les ions phosphates
et nitrates sont des éléments minoritaires.

Tableau V.1 : Caractéristiques physico-chimiques de I’eau du robinet utilisée [6].

Paramétre Concentration
pH 8,24
HCOs (mg.L™) 157,38
NOs3 (mg.L™?) 6,60
NO, (mg.L?) ND
NH2 (mg.L™D) 0,060
POs* (mg.L™?) 0,002
SO4* (mg.L?) 235,3
Cl (mg.L}) 142,0
Ca?* (°f) 374
Mn?* (ug.L™?) 0,21
Zn?* (ug.L™Y) 0,49
Cr¥* (mg.L?) 1
Oxydabilité (mg.L™?) 0,32

ND : Non détectable.
Les résultats obtenus a partir de la figure V.3 confirment les hypothéses retenues concernant

I’effet inhibiteur des différents ions inorganiques sur la dégradation du DCF et en particulier
I’effet des ions chlorures, sulfates et bicarbonates qui se trouvent avec une quantité trés

importante dans 1’eau du robinet.
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—a— Eau ultapure
—e— Eau de robinet|

0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure V.3 : Effet de la qualité d’eau sur la disparition du DCF dans le mélange
DCF-Fe(H1)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM) lors d’irradiation a 365 nm.

V.1.3. Effet des substances humiques

Les substances humiques (SH) sont des composes ubiquistes dans la nature qui peuvent étre
extraites de tous les environnements aquatiques et terrestres [7]. Elles constituent une part
importante (jusqu'a 80 % en masse) de la matiere organique naturelle des sols, des systéemes
aquatiques et des sédiments [8]. Les substances humiques sont a la fois oxydo-réductrices,
tampon acido-basique, complexent les métaux, retiennent les molécules organiques et
catalysent des réactions photo-induites [9]. Ces substances peuvent absorber la lumiére UV-
visible et générer des especes réactives tels que les anions superoxydes, I'oxygéne singulet,...
et par conséquent peuvent photoinduire la transformation du polluant [8].

Nous avons donc jugé utile d’étudier la phototransformation du DCF en présence de ces
substances. Nous avons introduit dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM) des
substances humiques extraites du milieu naturel avec des concentrations comprises entre 5 et
20 ppm sous irradiation a 365 nm. Cette concentration a été choisie en fonction de la
concentration moyenne trouvée dans 1’environnement aquatique [10].

Comme on peut le voir sur la figure V.4, I’ajout de ces substances dans le mélange DCF-
Fe(I11)Cit inhibe legérement le taux de dégradation du substrat. Ce fait peut étre attribué a la
compétition entre le complexe Fe(l11)Cit et le complexe Fe(l11)SH.
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Figure V.4 : Cinétiques de disparition du DCF dans le mélange DCF -Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) a différentes concentrations des SH.

Une étude préliminaire a été faite par N. Seraghni [11] afin de confirmer ce fait, ou une solution
aqueuse contenant 20 mg.Lt en SH et 0,3 mM du Fe(lll) a pH=3 a été suivie par
spectrophotometrie UV-visible en absence de lumiere. La figure V.5 montre une formation
d’une bande caractéristique d’une espéce qui absorbe dans une région qui n’est ni de la nature
du fer ni celle des SH.

Outre cela, la figure en insert montre que la structure des SH est completement modifiée ceci

conforte I’hypothése d’une formation de complexes Fe(l11)SH.

—SH
—— Fe(IlN)
1,6 —— SH + Fe(l11)
10 —
o 1,24
e 3
C c
I g
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| o
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0,4 = 51‘)0 60‘0 7&‘)0 800
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Figure V.5 : Spectres d’absorption UV-Visible des solutions de SH
(20 ppm) en absence et en presence de Fe(l11) (0,3 mM), Fe(l11) (0,3 mM) seul.
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D’autre part, Y. Chen et al. [12] rapportent que les SH ont la possibilité de faire des complexes
avec le fer vu qu'elles contiennent une forte densité de groupes fonctionnels carboxylate. Ils
peuvent méme entrer en compétition en présence des complexes organiques de Fe(l11) comme
c’est le cas du Fe(IIN)Cit.
La confirmation de cette hypothése nous conduit a expliquer I’inhibition de I’efficacité du
processus catalytique par la présence de ces substances en concurrencant le complexe initial.
En conséquence la diminution de sa concentration est en faveur de la formation du complexe
Fe(I11)SH. Cette inhibition n’est en fait pas la seule, car d’autres phénomeénes liés a la lumiére
peuvent aussi intervenir [12]:
Q) Bien que les complexes Fe(II[)SH aient la capacité de générer du *OH, leur
photoréactivité est inférieure a celle des complexes Fe(l11)Cit.
(i) Les SH peuvent réagir avec le *OH et défavoriser ainsi a la dégradation du DCF.
(iif)  Les SH peuvent absorber les rayons ultraviolets et avoir un effet écran qui aura un
impact négatif sur la photodégradation.

V.1.4. Effet des cations métalliques

Les ions bivalents Mn(l1), Ca(ll), Mg(I1) et Cu(ll) existent dans I'environnement naturel mais
quand leurs concentrations dépassent la norme d’acceptabilité environnementale, ils sont
considérés des polluants. Ces substances influent directement sur la qualité des eaux et donc
sur son traitement.

Il est intéressant d'étudier I'effet de ces traces de cations, sur sa photodégradation du DCF afin
de mieux comprendre son devenir dans le milieu aquatique. Pour ce fait, nous avons réalisé une
série d’expérience ou des solutions contenant le DCF (0,05 mM) et le Fe(111)Cit (0,3 mM) ont
été soumises sous irradiation UV, a pH libre et en présence de 20 uM de ces cations. Les
résultats montrent que la présence des ions métalliques inhibe la photodégradation du DCF
(Figure V.6). L'effet d'inhibition a suivi I'ordre de Cu(l11)> Mg(ll) = Ca(ll)>Mn(ll).
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Figure V.6 : Disparition du DCF dans le mélange DCF-Fe(II)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM) en présences de différents cations métalliques

Il est intéressant de noter que les ions Cu(ll) ont montré une inhibition plus importante
comparativement aux autres ions. Cela peut étre d0 a la complexation compétitive des ions
Cu(ll) par le Citrate avec Fe(lI1)Cit [12]. Ceci aura pour conséquence, une inhibition de la
photoréactivité du complexe Fe(I1)Cit, puisque la photoréactivité des complexes de cuivre est
inférieure a celle des complexes de fer [13]. D’autre part, dans le cas de Mg(I1), Ca(ll) et Mn(Il),
leurs constantes de stabilité (log B) avec ’acide citrique sont inférieures a celui de Cu(ll)
comme il est illustré dans le tableau V.2, ce qui minimise la compétition de complexation entre
le ligand et les métaux, donc la photoréactivité du complexe dans ce cas est faiblement affectée.

Tableau V.2 : Constantes de stabilité pour la formation du complexe MCit [14]

Métal Cu(ln Ca(ll) Mg(11) Mn(l1)

Logp (ML) 7,5 4,7 4,7 55

Selon les constantes de stabilité, il apparait que Mn(ll) montre plus d’inhibition que les deux
cations Ca(ll) et Mg(ll), mais un phénomene inverse a été observé dans cette expérience. Cela
est probablement di & la photoréactivité du complexe Mn(l1)Cit. L’addition de Mn(II) au
systeme Fe(l11)Cit peut induire la réaction de Fenton (Eq (V.5)). Dans ce cas, le Mn(ll) en
solution peut étre oxydeé en Mn(l11) par les HO- puis le Mn(111) est réduit a son tour par le cycle
HO2+/O,". Donc, les ions métalliques polyvalents affectent la photodégradation induite par le
complexe Fe(l11)Cit en impliquant le cycle redox dans le system.

Mn(1l) + H,0, - Mn(Ill) + HO* + HO™ (V.5)
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V.2. Cas de PASP

V.2.1. Effet du systéme calco-carbonique

Comme on peut le voir sur la figure V.7, les bicarbonates ont provoqué un léger ralentissement
qui est probablement dii & la compétition ou I’effet antagoniste des radicaux CO3™ et HO’
comme le montre la réaction suivante [3] :

HCO3 + HO* - H,0 + CO3~ k=8,5x105 M1s? [3] (V.4)

—u—[NaHCO3] =0 mM

—e— [NaHCO3] = 0,01 mM
[NaHCO3] = 0,05 mM

—v—[NaHCO3] = 0,07 mM

CiCq

04

T T T
0 50 100 150 200
Temps (min)

Figure V.7: Cinétiques de disparition de I’ASP dans le mélange ASP -Fe(l11)Cit
(0,1 mM ; 0,3 mM) a différentes concentrations des bicarbonates.
V.2.2. Effet des substances humiques
L’influence des substances humiques a été également étudi¢e pour le systeme ASP-Fe(111)Cit
(0,2 mM ; 0,3 mM) et montre qu’a 365 nm, la disparition de I’ASP est 1égérement ralentie par

I’introduction de ces substances (Figure V.8).

1,04

—m— Sans SH
—e—[SH] =5 ppm
[SH] =10 ppm

08 —v—[SH] = 15 ppm

=] ~
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O 06
0,4
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Figure V.8 : Cinetiques de disparition de I’ASP dans le mélange ASP -Fe(l11)Cit
(0,2 mM ; 0,3 mM) a différentes concentrations des SH.
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V.3. Exposition en lumiére solaire

L'utilisation de l'irradiation solaire dans les processus de traitement des eaux usees est
particulierement avantageuse car elle permet de réduire de facon remarquable le colt de
traitement (achat de lampes UV, consommation énergeétique et entretien du matériel) d’une part
et d’autre part, augmenter I’efficacité du procéd¢, en particulier dans un pays comme I’ Algérie,
ou une haute incidence solaire est abondante et qui mérite d’étre exploitée.

Un autre aspect intéressant est I’utilisation des complexes organiques de Fe(l11) (en particulier
le Fe(111)Cit) dans le processus de photodégradation des polluants réfractaires. En raison de
I’existence du recouvrement entre son spectre d’absorption UV-Visible et le spectre d’émission
solaire (Figure V.9), cette caractéristigue permet d’envisager la possibilité d’initier la
dégradation des composés pharmaceutiques par les complexes organiques du Fe(ll1) avec le

soleil utilisé comme source d’irradiation.
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Figure V.9 : Recouvrement du spectre solaire avec le spectre d'absorption du complexe
Fe(I1)Cit (0,3 mM).

Des essais sous irradiation solaire ont été réalisées au niveau d’une plateforme du laboratoire
LSTE, ou les mélanges contenant le produit pharmaceutique et le complexe Fe(l11)Cit ont été
exposés a la lumiére solaire. L exposition a eu lieu lors d’une journéee ensoleillée durant le mois
juillet 2017 a Constantine (Algérie, 36 °~ 22" de latitude nord, 6 ° 40" de longitude). L’intensité
lumineuse correspondant a cette période a été mesurée, la valeur moyenne avoisine

2,138 mw.cm.
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Lors de cette étude réalisée sur le PP, nous avons suivi la réaction du mélange PP-complexe
sous la lumiére solaire par spectrophotométrie UV-Visible. Nous avons également suivi la
dégradation du substrat par CLHP, la formation du Fe (1) issus de la photoxydoréduction a été

également suivie.

V.3.1. Etude du mélange DCF-Fe(l11)Cit sous irradiation solaire
= Etude spectrophotométrique

L’évolution du spectre UV-Visible du mélange DCF-Fe(lI)Cit (0,05 mM ; 0,3 mM ; pH=6,38)

lors de I’irradiation solaire est présentée dans la figure V.10.

Absorbance

200 300 400 500 600
A (min)
Figure V. 10 : Evolution spectrale du mélange DCF-Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM ; pH=6,38) lors de I’irradiation solaire
L’étude spectrale a permis de montrer une diminution de la bande caractéristique a 276 nm
durant les 10 premieres min. Outre cela, la présence du point isobestique situé a une longueur
d’onde (300 nm) distincte de celle trouvée sous irradiation artificielle (334 et 354 nm) pour le
méme systéeme. Ceci reflete une transformation des constituants différente qui peut étre
expliquee par la composante de la lumiere tres diversifiée qui va de 1’ultraviolet au Visible.
= Etude cinétique
En comparant les cinétiques de disparition en lumiére naturelle et artificielle, il s’avere que

I’allure des cinétiques est différente. En effet au début, les cinétiques sont superposees pour les

premiers temps (5 min), cependant pour des temps plus long le systéme sous irradiation solaire
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est accéléré présentant un taux d’élimination plus élevé (Figure V.11) ou 61% du DCF ont été
éliminés apres 3h d’exposition aux rayonnement solaire.

Il est a signaler que la dégradation du DCF a continué d’évoluer plus rapidement au cours
d’exposition sous irradiation solaire méme si le complexe Fe(III)Cit est totalement consommé.
Ceci peut étre dd a la photolyse du DCF sachant que le spectre solaire constitue d’un nombre
infini des rayons UV et visibles et donne naissance a des photons susceptibles de dégrader le
DCF (Figure insert).

Cette expérience confirme que le rayonnement solaire peut remplacer avec succes l'irradiation

artificielle pour la dégradation ce genre de polluant.
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Figure V.11: Disparition du DCF dans le mélange DCF -Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM ; pH=6,38) sous irradiation solaire et artificielle.
Insert : Photolyse du DCF (0,05 mM) sous irradiation artificielle et solaire

= Formation du Fe(ll)
Dans le but de voir I’influence de I’irradiation solaire dans la photodécomposition du complexe,
le Fe(ll) photogénére en solution dans le melange DCF-Fe(l111)Cit lors de 1’exposition en

lumiere solaire a été dosé par complexométrie a I’orthophenantroline (Figure V.12).
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Figure V.12: Formation du Fe (IT) dans le mélange DCF -Fe(l11)Cit
(0,05 mM ; 0,3 mM ; pH= 6,38) sous irradiation solaire et artificielle.

A partir de ces résultats, on peut remarquer que la cinétique de formation de cet élément suit le
méme profil cinétique sous irradiation artificielle et solaire. lls font ressortir deux phases
distinctes, la premiére phase est caractérisée par une formation tres rapide du Fe(ll) ou sa
concentration est remarquablement affectée par la source d’irradiation dans lequel le maximum
atteint en 30 min est plus accentué sous irradiation solaire (0,15 mM et 0,11 mM en lumiére
naturelle et artificielle respectivement).

Par contre la deuxieme phase est caractérisée par une diminution du Fe(ll) plus prononcée sous

irradiation naturelle. La diversité des rais d’émission du spectre solaire est a I’origine de ce fait

V.3.2. Etude du mélange ASP-Fe(l11)Cit sous irradiation solaire

= Etude spectrophotométrique

De la méme maniére que précédemment, le mélange ASP-Fe(l1)Cit (0,1 mM ; 0,3 mM ;
pH=4,95) a été exposé au rayonnement solaire. L’examen des différents spectres obtenus a
permis de montrer une évolution similaire a celle observée sous irradiation artificielle avec une
cadence plus accelérée (Figure V.13). Cependant la présence d’un point isobestique a 372 nm
différent de celui obtenu en irradiation artificielle (321 nm) est expliqué par I’existence de
photoproduits issus des irradiations a différentes longueurs d’onde contenus dans le

rayonnement solaire.
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Absorbance

Figure V.13 : Evolution spectrale du mélange ASP-Fe(l11)Cit
(0,2 mM ; 0,3 mM ; pH=4,95) lors de I’irradiation solaire.

= Etude cinétique

La disparition de I’ASP dans le mélange ASP-Fe(lI)Cit (0,1 mM, 0,3 mM) s’est avéré plus
importante sous irradiation solaire (Figure V.14) mettant en exergue 1’efficacité du systéme

sous irradiation solaire. Ce fait est attribue toujours a la diversité des rais d’émission du spectre

solaire.

cIc,

Figure V.14 : Disparition de I’ASP dans le mélange ASP -Fe(l11)Cit
(0,1 mM ; 0,3 mM ; pH = 4,95) sous irradiation solaire et artificielle.

——t=0min
——t=5min
t=10 min
——t=15min
t= 30 min
— t =60 min
t=120 min
— t =180 min

200

300 400
A (nm)

1,0 1

0,8

0,4 1

0,2

—m— ASP-Fe(l1)Cit/ UV
—e— ASP-Fe(l11)Cit/solaire

T
50 100

T
150 200

Temps (min)

192



Chapitre V : Approche environnementale

= Formation du Fe(ll)
Les cinétiques de formation du Fe(II) présentent la méme allure en naturelle qu’en artificielle
avec une quantité maximale du Fe(ll) obtenue sous irradiation solaire est égale a 0,14 mM.
Cette valeur est supérieure a celle obtenue durant I’irradiation artificielle (0,12 mM) (Figure

V.15). Ce résultat est interprété en termes d’énergie nettement supérieure en irradiation solaire.

2,0
—a— ASP-Fe(l11)Cit/UV
1,6 —e— ASP-Fe(l11)Cit/ solaire
[}

= .
€ 1,24
H..
=}
= °
= 0,84
T
L

0,4

0;0 T T T T T T T

0 50 100 150 200

Temps (min)
Figure V.15: Formation du Fe(IT) dans le mélange ASP -Fe(I1)Cit
(0,21 mM ; 0,3 mM ; pH= 4,95) sous irradiation solaire et artificielle.
V.3.3. Etude du mélange CBZ-Fe(l11)Cit sous irradiation solaire

= Etude spectrophotométrique

De la méme fagon, nous avons étudié 1’effet de la lumiére solaire sur la dégradation du dernier
produit en présence du Fe(lll)Cit. L’évolution du spectre UV-Visible du melange CBZ
Fe(11Cit (0,01 ; 0,3 mM ; pH = 6,24) en fonction du temps d’irradiation illustré sur la figure
V.16 montre également des changements importants. Ainsi, une disparition des bandes
caractéristiques de CBZ et la présence d’un point isobestique localisé a 325 nm.
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Absorbance

0,0 : . : . . .
200 300 400 500 600

A (nm)
Figure V.16 : Evolution spectrale du mélange CBZ-Fe(l11)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM ; pH=6,24) lors de I’irradiation solaire.
= Etude cinétique
En comparant les deux cinétiques de disparition, il s’avére que le taux de dégradation de la
CBZ, au cours des premiéres 30 min, est Iégérement plus rapide sous irradiation artificielle que

sous la lumiére naturelle comme le montre la figure V.17.

—=—CBZ/UV
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Figure V.17 : Disparition de CBZ dans le mélange CBZ -Fe(l11)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM ; pH=6,24) sous irradiation solaire et artificielle.
Insert : Photolyse de CBZ (0,01 mM) sous irradiation artificielle et solaire
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Ce faible changement peut résulter de la consommation totale du complexe Fe(lI1)Cit, qui
affecte le taux de dégradation a des durées d'irradiation plus longues [11]. L'addition de plus de
complexe Fe(I11)Cit au melange aprés 10 min d'exposition au soleil a confirmé cette hypothese,
le processus étant relancé jusqu'a disparition compléte de CBZ aprés 50 min (étendue de la
réaction a 100%).

D’autre part, la photolyse directe de CBZ sous irradiation artificielle a 365 nm et sous
irradiation solaire est bien corrélée avec les cinétiques de sa disparition en présence du
complexe lors de 1’exposition par les deux sources de lumicre (Figure insert).

= Formation du Fe(ll)

La formation du Fe(ll) a été également suivie dans ces conditions et montre que la quantité du
Fe(ll) formée est plus importante sous irradiation solaire (Figure V.18). En effet, la
concentration au palier sous irradiation naturelle atteint une concentration de 0,08 mM aprés 30

min par rapport a 0,05 mM obtenue sous irradiation artificielle.

10
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Figure V.18: Formation du Fe(IT) dans le mélange CBZ-Fe(llI)Cit
(0,01 mM ; 0,3 mM ; pH= 6,24) sous irradiation solaire et artificielle.

V.4. Conclusion

Pour une approche environnementale du sort de différents produits pharmaceutiques en solution
aqueuse, les éléments essentiels se trouvant dans les eaux naturelles ont été examines et révelent
que :

= La présence des bicarbonates dans le milieu a un effet inhibiteur sur ’efficacité de la

dégradation de nos substrats.
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= Les substances humiques ont également un effet inhibiteur sur 1’élimination des
substrats. Cette inhibition augmente avec 1’augmentation de leur concentration dans la

solution.
= L’ajout des ions métalliques inhibe le déroulement de la réaction. Une compétition de

complexation peut étre a I’origine de ce fait.

L’exposition a la lumiére solaire améliore la performance de la dégradation de PP par le systéme
PP-complexe avec une dégradation atteignant jusqu’a 61 et 40 % pour le DCF et I’ASP

respectivement en 3 h a I’exception de CBZ.
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CONCLUSION GENERALE

Le travail réalisé au cours de cette these s’inscrit dans le cadre général du traitement des eaux
polluées en produits pharmaceutiques par les procédés d’oxydation avancée. L’objectif
principal de ce travail est [1’étude de I’efficacité du complexe Fe(lIl)Cit & induire une
dégradation photocatalytique de trois composés pharmaceutiques de familles thérapeutiques
différentes: DCF, I’ASP et CBZ.

Aprés la synthese du complexe Fe(lI1)Cit, une caractérisation par spectrophotométrie UV-
Visible a établi une steechiométrie de 2:1 avec une constante de formation élevée révelant sa
grande stabilité en solution aqueuse.

En présence de lumiere, ce complexe en solution aqueuse (0,3 mM) subit une photolyse sous
irradiation a 365 nm conduisant a la formation de radicaux hydroxyle qui sont des especes tres
oxydantes capables de dégrader des polluants organiques se trouvant dans le milieu aquatique.
Le Fe(II), le peroxyde d’hydrogéne et les radicaux hydroxyle issus de la photolyse du complexe
ont été quantifiés et mettent en exergue 1I’implication de la réaction de Fenton dans le processus
photocatalytique.

L’utilisation de ce complexe comme photocatalyseur dans la dégradation de PP nécessite son
introduction avec une concentration proche de celle trouvée dans I’environnement. En effet,
lors de la mise en mélange des différents constituants PP-Fe(111)Cit, une étude en absence de la
lumiere a été réalisée pour déterminer la présence d’éventuelles interactions thermiques. En
effet aucune interaction n’a été observée lors du vieillissement de la solution contenant ces
mélanges.

L’irradiation a 365 nm du mélange PP-Fe(l1)Cit conduit a une élimination des composés
sélectionnés. Le processus est relativement rapide au début de la réaction mais ralentit pour
étre limité dans le mélange DCF-Fe(l11)Cit (0,05 mM ; 0,3mM) a 41 % d’élimination de DCF
et 37 % d’élimination de I’ASP dans le mélange ASP-Fe(Ill)Cit (0,1 mM ; 0,3mM).
Cependant, la dégradation de CBZ dans le mélange CBZ-Fe(lI)Cit (0,01 mM, 0,3 mM), a
atteint un taux de dégradation de 65 % dans le méme temps d’irradiation (3 h).

Le Fe(Il) photogénéré lors du processus photocatalytique a éte également suivi et présente des
cinétiques de formation en parfait accord avec la cinétique de disparition du substrat.
L’optimisation des principaux paramétres réactionnels (comme le pH, la concentration en
substrat et la concentration en complexe Fe(lICit) a été réalisée sur les trois produits

pharmaceutiques. L’efficacité de dégradation de I’ASP et CBZ en preésence du complexe
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Fe(1I)Cit est fortement dépendante du pH. Elle est plus rapide a pH 3,0 qu’a pH 6,0 pour I’ASP
et CBZ tandis que pour le DCF aucun effet n’a été observé dans la gamme du pH étudiée. Le
taux de disparition du DCF et CBZ augmente lorsque la concentration du complexe Fe(l11)Cit
augmente cependant la tendance est inversée dans le cas de I’ ASP. En revanche 1’augmentation
de la concentration du polluant fait régresser son taux d’élimination quelque soit le composé
pharmaceutique.

L’utilisation d’un deuxiéme réacteur photochimique a montré que la géométrie, I’intensité du
flux photonique et la nature de la lumiere imposent des comportements différents en termes
cinétique et mécanistique.

L’étude mécanistique révele que 1’oxygene joue un réle important dans le processus de
dégradation puisqu’il intervient de plusieurs manieres dans la séquence de réaction menant a la
production des radicaux hydroxyle.

En présence d’isopropanol, I’inhibition totale de la photodégradation montre que les radicaux
hydroxyle sont les principaux responsables de la photodégradation du substrats induite par le
complexe Fe(111)Cit en phase homogeéne.

Les principaux sous-produits identifiés par LC-MS ont permis de proposer un mécanisme de
dégradation du DCF par le procédé Fe(l11)Cit/UV. Le mécanisme impliquerait principalement
I’hydroxylation du cycle aromatique et la décarboxylation. Par ailleurs, dans le cas de CBZ
I’époxycarbamazépine est le seul sous-produit identifié.

Le suivi de la DCO et le COT montre que la durée de vie des intermédiaires réactionnels est
beaucoup plus importante que le produit de départ.

Dans le but d’améliorer les cinétiques de réactions du systéeme DCF-Fe(lll)Cit, nous avons
introduit du peroxyde d’hydrogeéne avec une concentration proche de celle trouvée dans
I’environnement.

L’étude en absence de lumiére du systeme DCF-Fe(lI1)Cit-H202 a montré 1’absence d’une
interaction entre les constituants du mélange.

L’étude photochimique du syst¢eme DCF-Fe(ll1)Cit-H202 a montré une amélioration du
processus photocatalytique par une formation supplémentaire de HOe générés par la
conjugaison de la réaction like-Fenton. Cette amélioration augmente avec 1’augmentation de la
dose de H20- jusqu’a une concentration optimale de 1mM. Au-delas de cette concentration, un
ralentissement a été observé. Le systéme étudié montre que la réaction est influencé par le pH.
Par ailleurs, 1’addition de I’isopropanol a montré I’'implication majoritaire des radicaux HOs

dans le processus photochimique.

199



Conclusion générale

Pour une approche environnementale du sort de différents produits pharmaceutiques quand ils
subissent I’action simultanée des complexes organiques et de la lumiere, nous avons étudié
I’effet du systéme calco-carbonique et des substances humiques (SH) sur la cinétique de
photodégradation des polluants étudiés.

L’ajout des bicarbonates a une concentration proche de celle trouvée dans I’environnement a
eu un effet inhibiteur sur la cinétique de déegradation du DCF et 1I’ASP par conversion partielle
des radicaux hydroxyle en radicaux carbonates. Par ailleurs, la présence des SH dans les
solutions contenant les mélanges PP-Fe(lI1)Cit suscite une complexation avec le Fe(lll) et
entrant par conséquent une compétition avec les complexes Fe(lll)-polycarboxylates. Cette
compétitivité bien qu’elle soit faible affecte ainsi la production des HOs.

La présence des ions couramment présents dans les eaux (les chlorures et les sulfates ainsi que
le Mg(I1), Mn(I1), Cu(ll) et Ca(ll)), inhibe la réaction photochimique.

Des essais en irradiation naturelle ont montré que, le taux d’élimination du DCF et I’ASP en
lumiére naturelle en présence du complexe Fe(I1)Cit est supérieur a celui obtenu en lumiére
artificielle contrairement a ce qu’on a obtenu dans le cas de CBZ. La consommation du
complexe, plus rapide en lumiére solaire, est a I’origine de ce fait.

Sur le plan pratique, les résultats obtenus au cours de cette étude indiquent que les procédés
d’oxydation avancée utilisant les complexes organiques de Fe(lll) en présence de la lumiére
solaire et simulée peuvent constituer des techniques intéressantes pour la dépollution des eaux
contaminées par les micropolluants organiques ciblés dans des conditions de pH plus proches

de celles rencontrées dans I'environnement.
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Figure 1: Spectre UV-visible d’une solution du DCF 0,05 mM a pH libre (5,91)
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Figure 2 : Spectre UV-visible d’une solution d’ASP 0,01 mM a pH libre (3,8)
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Résumé

Ce travail est une contribution a la photodégradation de trois produits pharmaceutiques (PP) a
savoir : le diclofénac (DCF), I’aspirine (ASP) et la carbamazépine (CBZ) induite par un
complexe organique du Fe(lll) (Fe(lI)Cit) en solution aqueuse en phase homogene sous
irradiation solaire et simulée.

Une premiéere partie a été consacrée a la synthése et la caractérisation du complexe Fe(l11)Cit
permettant de confirmer sa stabilité, sa stoechiométrie alors 1’effet d’une irradiation lumineuse
a mis en évidence sa photolyse qui a généré le radical HO-. Cette espece oxydante a montrée
son efficacité dans 1’élimination des PP.

Dans la seconde partie de ce travail, 1’étude des mélanges PP-Fe(111)Cit en solution aqueuse a
été entreprise en absence et présence de lumiere. En effet, dans le noir les trois substrats n’ont
montré aucune interaction vis-a-vis du complexe Fe(IlI)Cit en solution aqueuse quand le
mélange vieillit a température ambiante. Sous irradiation lumineuse, la photodégradation des
substrats induite par le complexe Fe(I11)Cit, suivie par spectrophotométrie et par CLHP, montre
une cinetique rapide au début de la réaction puis ralentie au cours de I’irradiation. Cette réaction
semble étre dépendante de plusieurs paramétres comme le pH, la concentration du substrat et
du complexe. Le Fe(Il) et le peroxyde d’hydrogéne issus de la photolyse du complexe ont été
quantifiés et mettent en exergue I’implication de la réaction de Fenton dans le processus
d’oxydation des PP. L’étude mécanistique révele que les radicaux hydroxyle sont impliqués
dans le processus photocatalytique et ceci quelque soit le substrat utilisé. L’identification par
LC-MS des intermédiaires réactionnels ont permis d’établir un mécanisme de dégradation pour
chaque substrat. Le suivi de la minéralisation montre que la durée de vie des intermédiaires
réactionnels est beaucoup plus étendue que le produit de départ. Pour activer le processus
photocatalytique, I’ajout du peroxyde d’hydrogéne dans le mélange DCF-Fe(111)Cit améliore
nettement la vitesse de disparition du substrat.

Pour se rapprocher des conditions environnementales, I’effet de certains éléments présents
naturellement dans 1’écosystéme aquatique tels que les substances humiques, le systeme
calco-carbonique et les métaux examiné montre la nécessité de prendre en compte I’impact de
ces éléments.

Afin de vérifier la faisabilité du processus photochimique dans 1’environnement, les mémes
systemes ont été étudiés sous irradiation solaire et montrent que de tels systemes opérent avec
des cinétiques plus élevées que celles observés en irradiations artificielles.

Mots Clés : Diclofénac ; Aspirine ; Carbamazépine ; Fe(l11)Cit ; Fenton , photolyse.



Abstract

This work is a contribution to the photodegradation of three pharmaceutical compounds:
diclofenac (DCF), aspirin (ASP) and carbamazepine (CBZ) induced by organic complex of
Fe(I11) (Fe(1)Cit) in homogeneous phase under simulated and sunlight.

A first part was devoted to the synthesis and characterization of Fe(l11)Cit complex, which
confirms its stability, its stoichiometry, while the effect of light irradiation revealed its
photolysis, which generated the HO- radical. This oxidizing species has shown its effectiveness
in the elimination of PP.

In the second part of the work, the study of PP-Fe(ll)Cit mixtures in aqueous solution was
undertaken in the absence and presence of light. Indeed, in the dark, the three substrates showed
no interaction with Fe(I11)Cit complex in aqueous solution when the mixture ages at room
temperature.

Under irradiation, the photodegradation of substrates induced by Fe(I11)Cit complex, followed
by spectrophotometry and HPLC, shows rapid kinetics in the beginning of reaction and then
slowed down during the irradiation. This reaction appears to be dependent on several
parameters such as pH, substrate and complex concentration. The Fe(ll) and the hydrogen
peroxide resulting from the photolysis of the complex have been quantified and highlight the
involvement of the Fenton reaction in the oxidation process of PP. The mechanistic study
reveals that hydroxyl radicals are involved in the photocatalytic process and this whatever the
substrate used.

The identification of the reaction intermediates by LC-MS made it possible to establish a
degradation mechanism for each substrate. The following of the mineralization shows that the
life of intermediates reaction is much greater than the starting product.

To activate the photocatalytic process, the addition of hydrogen peroxide in the mixture DCF-
Fe(I11)Cit improves significantly the rate of disappearance of the substrate.

To get closer to the environmental conditions, the effect of main elements present naturally in

the aquatic ecosystem such as humic substances, bicarbonates and metals was examined and
shows the need to take into account the impact of these elements.

In order to verify the feasibility of the photochemical process in the environment, the same
systems were studied under solar irradiation. The results show that such systems operate with

higher kinetics as those observed in artificial irradiations..

Key Words: Diclofenac; Aspirin; Carbamazépine; Fe(l11)Cit ; Fenton ; Photolysis
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