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Abréviations et symboles

Lls : Liquides ioniques

HPyBr : Bromure de 1-hexylpyridinium
RTIL’s : Liquides ioniques & température ambiante (Room Temperature ionic liquids)
POA : Procédés d'Oxydation Avancée
"‘OH : Radicaux hydroxyles

BV : Bande de valence

BC : Bande de conduction

e : électron

h* : Trou positif

Eg : Energie de la bonde gap

lo : Intensité lumineuse

DCO : Demande Chimique en Oxygene
COT : Carbone Organique Total.

CES50 : Concentration efficace médiane
CL50 : Concentration létale médiane
UV : Ultra-violet

E° : Potentiel standard d'oxydo-réduction
ESH : Electrode Standard a Hydrogéne
pKa : Constante d’acidité

PZC : Point de zero charge

k : Constante de vitesse de la réaction

A : Longueur d’onde

emax . Coefficient d'adsorption molaire
R?: Coefficient de détermination

t12 . Temps de demi-vie



Vo - Vitesse initiale

k; : Constante de réaction

K- : Constante de Langmuir- Hinshelwood

CLHP : Chromatographie liquide a haute performance
BET : Brunauer-Emmet-Teller

DRX : Diffraction des rayons X

MEB : Microscope électronique a balayage

EDX : Energie Dispersive de rayons X

SH: Substances humiques

RB5: Reactive Black 5 (colorant)
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Depuis le debut des années 2000, le sujet des liquides ioniques (LIs) a suscité un vif intérét.
Leurs propriétés physicochimiques uniques telles qu’une trés faible tension de vapeur, une
grande stabilité thermique et non inflammabilité les rendent intéressants aussi bien dans le
domaine académique qu’industriel [1]. Ils sont congcus comme des solvants plus écologiques
pour remplacer les solvants organiques volatils conventionnels. Les liquides ioniques
présentent des perspectives de plus en plus prometteuses dans divers domaines de la synthese
[2], la catalyse / biocatalyse [3-5], la science des matériaux [6,7], 1’électrochimie [8,9], la
biochimie [10], la pharmacologie [11] et la technologie de séparation [12,13]. Toutes ces
contributions représentent une motivation dans I’application des LIs. Cepandent, 1’utilisation
de plus en plus intensive de ces composés et leur stabilité peut devenir a long terme des
polluants persistants dans 1’environnement. D’aprés la litérature, les liquides ioniques
présentent un large éventail de toxicités, une faible biodégradabilité et une accumulation
potentielle dans les sols. Leur toxicité vers tous les organismes testés est plus importante par
rapport a celle des solvants organiques traditionnels substitués. De plus, les LIs peuvent étre
partiellement ou totalement miscibles a I'eau, on s'attend donc a ce que leur application a
grande échelle génere des eaux usées contenant des LIs, qui exigeront des solutions
appropriées. Pour cette raison, une étape de traitement en avale peut étre nécessaire pour
éliminer ces composés a partir des écoulements aqueux. Généralement, ces composés sont
purifiés ou recyclés par décantation et distillation, étant donné que ces techniques sont
malheureusement insuffisantes pour étre efficaces et peuvent subir une pollution secondaire,
nécessitant un traitement supplémentaire plus couteux pour supprimer les liquides ioniques a
des faibles concentrations. Pour cela, de nouvelles techniques de traitement des eaux usées ont
émergé au cours de ces derniéres années, parmi ces techniques ; les Procédés d'Oxydation
Avancée « POA ». La tache principale de ces derniers est de promouvoir la formation in situ
des radicaux hydroxyles ‘OH dans des solutions aqueuses responsables a la dégradation des
polluants organiques. Ces radicaux posseédent un pouvoir oxydant nettement supérieur a celui
des oxydants traditionnels tels que H,O,, Cl,, CIO, ou Os. lls sont capables de minéraliser
partiellement ou en quasi-totalité la plupart des composés organiques et organomeétalliques.
Les procédés d’oxydation incluent une variété de type d’oxydation tels que : I’oxydation
chimique en phase homogéne comme: (H20,/Fe®* et H,0,/03), I’oxydation photocatalytiques,
I’oxydation sonochimique et I’oxydation électrochimique.

L’objectif de cette thése est d’étudier 1’efficacité de différents POA tels que H,0O,/UV,

Fenton, Photo-Fenton, photocatalyse hétérogéne ainsi que la photolyse directe sur la
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dégradation d’un liquide ionique a base de cation pyridinium (bromure de 1-hexylpyridinium
(HPyBI)) en solution aqueuse. Cette molécule a été choisie a cause de leur forte utilisation sur
I’échelle mondiale. Etant donné que la toxicité potentielle de ce liquide ionique, son
¢limination des eaux naturelle s’avere une réelle nécessité.

Ce travail est divisé en quatre chapitres principaux suivant une introduction genérale.

Le premier chapitre comporte une synthése bibliographique sur les liquides ioniques, consacré
a leur définition, leur développement historique, leur importante propriété physico-chimiques,
leur application, leur impact environnementale et, enfin, sont rassemblées des études récentes
sur les méthodes de traitement des eaux contaminées par ces produits et en particulier sur les
procédés d’oxydation avancée (POA).

Le second chapitre s’attache d’exposer I’ensemble des méthodes expérimentales ainsi que le
mateériel utilisé lors de ce travail.

Le troisiéme chapitre a été consacré sur I’étude photochimique du HPyBr par voie homogéne
ou nous avons également étudié la cinétique de disparition de ce composé par photolyse
directe et par les procédés H,O,/UV, Fenton et Photo-Fenton. L’effet de quelques paramétres
opératoire a été effectué. Ce chapitre se termine par une comparaison de I’efficacité des
procédés homogene étudiés.

Enfin, le dernier chapitre est consacré a 1’étude de la dégradation et la minéralisation du
HPyBr par photocatalyse hétérogene utilisant I’oxyde de zinc (ZnO) et le dioxyde de titane
(TiO, P25 degussa) comme catalyseurs. Le but de ce chapitre est de comparer la photoactivité
de deux semiconducteurs en déterminant les constantes de vitesse de dégradation. L’étude a
porté sur 1’effet de plusieurs parametres opératoires tels que : la concentration du HPyBr, la
masse du catalyseur, le pH initiale, ’ajout des accepteurs d’¢lectrons, 1’ajout de piégeurs
chimique et 1’addition des ions inorganique. Ce chapitre se termine par le suivi de la
minéralisation du HPyBr en utilisant la demande chimique en oxygene (micro DCO) et le
carbone organique total COT.

A la fin de ce travail, une conclusion générale représente les resultats les plus importantes de

cette étude est donnée.
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Introduction

Depuis une vingtaine d’années, les liquides ioniques (LIs) connaissent un intérét
incontestable. En raison de leurs propriétés physiques et chimiques uniques, ils sont
considérés comme des solvants alternatifs au solvant organiques traditionnelles. Leur
utilisation est rependue dans différents domaines chimiques comme la synthése, les réactions
de catalyse, I'électrochimie, la séparation et la purification. Cependant, avec ce nombre
croissant d'applications industrielles, elles se retrouveront t6t ou tard dans les eaux usées
industrielles. De plus, certaines applications nécessitent des LIs chimiquement stables,
souvent non biodégradables, qui, aprés utilisation, doivent étre régénérées ou récupérées, mais
néanmoins, elles apparaitront éventuellement dans les déchets. Par conséquent, le rejet de ces
produits chimiques dans I'environnement posera un probléme et des options d'‘élimination

doivent donc étre développées.

1. Généralités sur les liquides ioniques

1.1. Définition

Les liquides ioniques sont des sels organiques liquides se différenciant de 1I’ensemble des sels
fondus liquides par une température de fusion inférieure & 100°C [1], (la limite 100 °C n'a de
pertinence que du point de vue historique. Elle provient de la volonté originale de recherche
des sels qui seraient liquides lors du chauffage a l'aide d'un bain marie. Arbitrairement fixée
en référence a la température d'ébullition d'eau) [2]. Le grand nombre d’entre eux sont
liquides a température ambiante, appelée RTIL’s («room temperature ionic liquids») [3]. Ces
solvants sont formés par 1’association d’un cation organique et d’un anion organiques ou

inorganique de taille variable.

Les cations présents dans les LIs sont en général des cations organiques volumineux
possédant une faible symétrie. Parmi les plus étudiés, on peut citer les ammoniums
quaternaires et des composés aromatiques polycycliques tels que les noyaux imidazolium et
pyrrolidinium. Tandis que, les cations alkylpyridinium, alkylphosphonium ou alkylsulfonium
sont moins fréquemment rencontrés (Figure 1.1). De plus, toute une série de cations
fonctionnalisés a éte recemment développée notamment des cations portant des groupements
amines, alcools ou éthers, acides carboxyliques ou esters, thiols, vinyl et allyl, alcynes ou

encore nitriles [4].
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Les cations des liquides 1oniques

o Sl s S o SE SN e
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Pyridazinium Pyrimidnium Pyrazinium

Figure 1.1 : Cations des liquides ioniques.

Les anions mis en ceuvre sont soient des anions inorganiques soient des anions organiques.
Les anions inorganiques tels que le tétrafluoroborate (BF; ), I’hexafluorophosphates (PFg ), et
les halogenes (CI, Br) sont les plus couramment employés en chimie organique ou
organomeétallique car ils conférent une solubilité recherchée aux espéces ioniques qui sont a la
base de trés nombreux sels liquides. Pour ce qui est des anions organiques volumineux a
charge délocalisée, les anions fluorocarboxylates (CF3CO, ) et les dérivés sulfoniques
(CF3S03, C4F9SO3, N(CF3SOy), ) sont également trés étudiés (Figure 1.2).

Les anions des liquides ioniques

s Bk
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(CFa3S02)2N, N(CN)2 ', (CF3S03)aC
BR,y . RCByqiH44

Figure 1.2: Anions des liquides ionigues.
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En effet, la combinaison du couple cation/anion, mene a la formation d’un trés grand nombre
de structures, ayant des propriétés physiques et chimiques trés variées et possede différentes
applications (> 10° combinaisons binaires différentes et > 10™® combinaisons tertiaires [5,6].

1.2. Historique

Les liquides ioniques ou les sels fondus sont connus depuis fort longtemps, rappelant que la
description du premier liquide ionique remonte au 19 éme siecle par Friedel et Craft sous la
forme de la célebre « huile rouge » observée dans 1’une de leurs réactions. Par contre le
premier LI officiellement appelée liquide ionique a température ambiante (RTIL) fut le nitrate
d'éthylammonium ([(C.Hs) NHs] *[NOs]) qui a été découvert par Paul Walden et al en 1914
[7], dont la température de fusion est de 12°C. Ces découvertes furent le début de I’ére des
liquides ioniques tels qu’ils sont connus a ce jour. Un programme sera lancé pour développer
ce type de composés dans des applications comme les liquides de propulsion des fusils marins
et de I’artillerie navale et débouchera sur la découverte de nitrates plus complexes et la prise
de nombreux brevets [8]. En effet, dans les années 1940, Hurley et al et Gale et al ont mis au
point la premiére synthése des LIs par des mélanges -eutectiques d’halogénures
d’alkylpyridinium avec le chlorure d'aluminium (AICl3) ou le bromure d'aluminium (AIBr3).
Durant les années 1970 et 1980, ces LlIs ont été utilisés principalement dans le domaine de
I’électrochimie. Malheureusement, ces anions (chloroaluminates en particulier) sont trop
facilement réductibles et donc trés sensibles a I’hydrolyse, ce qui a limité leur champ
d’application. Dix ans plus tars, des liquides ioniques stables a ’humidité, I’air et I’eau, basés
sur le cation 1- éthyl-3-méthylimidazolium avec le tétrafluoroborate ou 1’hexafluorophosphate
comme anions (liquides ioniques de deuxieme génération) ont été synthétises et élaborés par
Wilkes et Zaworotko en 1992 [9]. C’est a partir de ces derniers travaux que 1’intérét porté aux
liquides ioniques prit son essor, tant du point de vue industriel que du point de vue
fondamental. Tres rapidement, de nombreux LIs dérivés des cations d’imidazolium ou
pyridinium ont été synthétisés en faisant varier la forme et la nature des substituants sur ces
cations et la nature du contre-ion. Il existe de ce fait un trés grand nombre de LIs issus de ces
familles (imidazolium et pyridinium), pour lesquels les propriétés physico-chimiques
(temperature de fusion, conductivité, viscosité, densité, miscibilité a 1’eau, ...) peuvent étre
adaptées en fonction des objectifs recherchés. L utilisation des LIs s’est vulgarisée dans de
nombreux domaines tels que la synthése organique, la catalyse, la spectroscopie,
I’électrochimie, 1’extraction, la séparation ou encore la préparation de nanomatériaux. Dans la

derniére décennie, les nombreuses applications des liquides ioniques ont été motivées par le
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besoin de solvants compatibles avec 1’environnement. En effet, Le nombre de publications
consacrées a ces composes et leur utilisation croit de fagon quasi exponentielle (Figure 1.3)
[10].
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Figure 1.3: Croissance mondiale en nombre des publications sur les liquides ioniques entre
1997 et 2016 [10].

1.3. Propriétés physico-chimiques des liquides ioniques

En raison de leurs propriétés physico-chimiques, les liquides ioniques présentent un grand
intérét dans différentes domaine d’application. En effet, leurs caractéristiques physico-
chimiques telles que le point de fusion, la viscosité, la densité et la conductivité dépendent
fortement de la nature de 1’anion, du cation et/ou de la chaine alkyle. Malheureusement, les
données concernant la pureté des liquides ioniques ne sont pas systématiquement mentionnées
dans la littérature car les méthodes de détermination des impuretés sont encore en cours de
recherche. Ce manque de données peut, en grande partie expliquer la grande variabilité des
valeurs des propriétés physico-chimiques des liquides ioniques purs issues de la littérature
[11].

1.3.1. Point de fusion

Le parametre essentiel pour un liquide ionique est, par définition, son point de fusion. Ce
dernier peut étre influencé par des principaux facteurs tels que la distribution de charge sur les
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ions, les capacités des liaisons hydrogéne, la symétrie des ions et les interactions de VAN
DER WAALS. L’augmentation de la taille des ions comprise les cations et les anions entraine
une diminution de I'attraction coulombienne qui baisse par la suite la température de fusion
[12]. En effet, les cations encombreés et portant des substituants dissymétriques conduisent a
des LIs a plus bas point de fusion. Pour exemple, I’influence de la symétrie du cation (plus
particuliérement sur les cations N, N’- alkylméthylimidazolium) 1,3-dialkylimidazolium sur
la valeur du point de fusion des liquides ioniques a été étudiée par Ngo et al.,2000 [13]. Les
résultats de leurs études indiquent une diminution notable du point de fusion des liquides

ioniques lorsqu’il y a une forte asymétrie des substituant du cation imidazolium.

Concernant I’effet de I’anion sur le point de fusion, la littérature indique que dans le cas des
liquides ioniques constitués de cations imidazolium combinés avec des anions TfO™ ou NTf; ,
de faibles valeurs de points de fusion sont mesurées (généralement des liquides au dessus de
-30°C a -50°C). Ce constat est probablement attribué a une importante délocalisation de la

charge sur I’anion, et a une faible interaction par les liaisons d’hydrogene.

Il apparait aussi que la longueur de la chaine alkyle substituée sur les cations des liquides
ioniques a une grande influence sur leur point de fusion. Généralement les LIs constitués de
cations a courte chaine alkyle sont des solides cristallins dans lesquels les interactions sont
fortes a I’état solide. Ceux qui porte des chaines alkyles de longueurs modérees possedent de
grands domaines liquides et ont tendance a se solidifier a I’état vitreux. Enfin les LIs ayant de
longues chaines alkyles se comportent comme des composés amphiphiles et conduisent a la
formation de mésophases et la cristallisation en feuillets [14]. Par conséquent, lorsqu’on
augmente la chaine alkyle du méthyle au butyle, puis un palier pour les chaines butyle a
hexyle, et enfin une augmentation pour les chaines alkyle supérieure a I’hexyle, la valeur du
point de fusion diminue. Ce phénomene a été systématiquement étudié par Holbrey et
al.,1999 et Gutel et al.,2007 [14, 4].

1.3.2. Densité

La densité de la plupart des liquides ioniques est comprise entre 1 et 1,6 g.cm™.
Généralement, elle est plus grande que celle de I’eau. Cependant, 1’exception a été donnée
pour les tétraalkylborates et plus précisément le tetrafluoroborate d'1-Octyl-3-
Méthylimidazolium [CgmimBF,4] qui possede une densité proche de celle de I'eau (d =1,08 a
25°C). Elle dépend principalement au nombre total de carbone présent dans les chaines
alkyles latérales portés sur le cation. En revanche, dans le cas des LIs a base des cations

imidazolium, la densité diminue lorsque la longueur de la chaine alkyl liées a ces cations
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augmente. [15-18]. Ainsi, I’addition d’un troisiéme substituant sur le cation imidazolium
entraine une diminution de la densité [18]. Par contre, la densité augmente toujours pour un
méme cation quand la masse molaire de 1’anion associé augmente et cela selon 1’ordre : Cl” <
BF, < CF3CO, < NTf,. La densité des différents cations des liquides ioniques diminue dans
I’ordre suivant [19] : pyridinium > imidazolium > ammonium > piperidinium. D’autres
facteurs peuvent aussi influencer sur la densité des liquides ioniques tels que la température et

la présence des impuretés comme I'eau ou les halogénures (les ions chlorures) [16, 20,21].

1.3.3. Viscosité

La viscosité des Lls est en général plus élevee que celle des solvants organiques
conventionnels tels que I’acétonitrile (nd= 0,37 mPa.s a 25°C) [22]. Les valeurs de viscosité
des LIs de type 1,3 dialkylimidazolium a température ambiante vont de 40 a 1000 mPa.s. Par
comparaison, les viscosités de l'eau, de I'éthyléne glycol et du glycérol a 25 °C sont
respectivement : 0,89, 16,1 et 934 mPa.s [23]. La viscosité est déterminée par leur tendance a
former des liaisons hydrogene et par la force des interactions de Van der Waals. Elle
augmente avec 1’¢longation de la chaine alkyle des cations [24,20]. Pour un méme cation, la
viscosité évolue dans le sens: CI" > PFg” > BF, > NTf,". Ainsi, la délocalisation de la charge
sur I'anion dans le cas des LIs constitués de lI'anion NTf,” semble favoriser une viscosité plus

faible par I'affaiblissement des liaisons hydrogene avec le cation [25].

Récemment, une synthése d'une nouvelle famille de LIs constitués de I'anion dicyanamide
DCA' [23]. Le liquide ionique [EMIM][DCA] présente une viscosité a 25 °C, de 21 mPa.s,
permettant son utilisation dans des procédés [23]. D’aprés les recherches de G. Moutiers et 1.
Billard., 2011, il semble que la viscosité des liquides est modulable mais reste toujours
élevées. En effet, ce facteur doit étre pris en compte dans les procédés car des lenteurs
inhérentes a cette viscosité sont inévitables (dissolution, homogénéisation, établissement des
équilibres, etc.) [23].

1.3.4. Stabilité chimique et thermique

1.3.4.1. Stabilité chimique

La manipulation des liquides ioniques dépend de la stabilit¢ de 1’anion vis-a-vis de
I’hydrolyse [26]. La pureté de ces derniers est trés importante pour le déroulement des
réactions. Ces sels ne peuvent étre distillés et doivent étre synthétisé de maniére pure. Les LIs
peuvent étre stockés pendant une longue période sans décomposition [27]. Cependant, les sels
d’imidazoliums en particulier sont inertes et peuvent dans certaines conditions engendrer des

réactions parasites. Par exemple, les liquides ioniques associés a des anions AICl,; ou BF, et
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PFs sont sensibles a I’hydrolyse, ils conduisent a la génération des gaz trés corrosifs tels que

I’HCI et I’HF respectivement [28,29].

1.3.4.2. Stabilité thermique

Les liquides ioniques ont en général des températures de décomposition assez élevees [30],
[31]. Elle comprise généralement entre 350°C et 450°C. En effet, la stabilité thermique d’un
liquide ionique est liée a la nature et la structure de 1’anion [32]. Ainsi, les anions présentant
les plus faibles interactions intermoléculaires induisent les températures de décomposition les

plus élevées, dans I’ordre suivant [33] : PFs > NTf,” = BF4 > ions halogénure (I, Br, CI")

1.3.5. Solubilité

La solubilit¢ en général dépende de la nature du solvant, soit I’eau soit les solvants
organiques. En effet, la miscibilité de liquides ioniques avec de I'eau est tres intéressante car
tous les liquides ioniques décrits a ce jour sont hygroscopiques. Si certains se mélangent avec
de I'eau dans toutes les proportions, d'autres se saturent et forment ensuite deux couches. Ce
probleme est principalement contr6lé par I'anion du liquide ionique et avec le cation il joue un
effet secondaire. La raison est que de fortes liaisons hydrogéne peuvent se former entre I'eau

et I'anion du liquide ionique [34].

Les solvants organiques polaires comme les alcools a courte chaine (par exemple, méthanol,
acetonitrile, tétrahydrofurane, dichlorométhane, acétone, etc.) dissolvent bien les Lls. Cette
miscibilité dépend également de la nature du cation et de 1’anion formant le liquide ionique.
En revanche, il est important de noter que les liquides ioniques sont en générale non miscible
avec les solvants organiques non polaires comme les alcanes, le dioxane, le toluene et le

diéthyléther a cause de leur constant diélectrique faible [23].

1.3.6. Conductivité

La conductivit¢ d’un solvant est un critere fondamental pour les applications
électrochimiques. Dans le cas des liquides ioniques, la valeur de la conductivité est trés
importante (elle est de I’ordre de 10" S.m™) grace a la forte concentration des ions. Les
facteurs influencant sur la valeur de la conductivité tels que la viscosité, la masse molaire, la
densité, le degré de dissociation, les rayons de l'anion et du cation ont été étudiés par
BONHOTE et al.,1996 [35]. En particulier, la haute viscosité des LIs a un impact majeur sur
la conductivité (inversement proportionnel). Bien qu’il existe une corrélation forte, la

viscosité seule ne peut pas expliquer I’ensemble des disparités des valeurs de conductivité. A
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titre d’exemple, [EMIM][OT{] et [BMIM][NTf;] montrent des viscosités et des densités

similaires mais des conductivités qui différent d’un facteur 2.

D’une fagon générale, une augmentation de la taille du cation conduit a la diminution de la
conductivité, probablement due a une mobilité plus faible pour les cations les plus gros [36]:

imidazolium > sulfonium > ammonium > pyridinium. Ainsi, la conductivité peut étre
influencée par la variation de la longueur de chaine alkyle [36]. Dans la famille des dialkyl-
imidazolium, I’augmentation de la longueur de chaine entraine simultanément 1’augmentation
de la viscosité et la diminution de la conductivité. En revanche, 1’existence d’une corrélation

simple entre la taille ou la nature de I’anion et la conductivité s’avére extrémement délicate.

1.4. Application des liquides ioniques

Le fait de pouvoir adapter les propriétés physico-chimiques des liquides ioniques en fonction
du couple cation/anion est un excellent avantage. Dans le domaine de la synthese organiques
et la catalyse, les liquides ioniques sont utilisés comme solvants pour les réactions chimiques
car ils permettent en effet, de par la grande variété de leurs propriétés physico chimiques, de
solubiliser a la fois les molécules ioniques et polaires ainsi ils possedent une stabilité
thermique et chimiques supérieure aux solvants classiques [37-39]. Les Lls synthétisés a
partir de ressources renouvelables peuvent également étre utilisés dans la dispersion de
nanotubes de carbone [40]. Leur forte conductivité, et leur grande stabilité thermique ont fait
’objet de les utilisés dans le domaine de 1’¢lectrochimie tels que les piles a combustible [41],
les batteries [41-49], les cellules solaires [50-59] ou les supercapacités [60,61]. Les LlIs sont
également employés comme solvant dans la synthese de matériaux, et plus particulierement
de matériaux nanostructurés: oxydes meésoporeux, nanoparticules métalliques ou particules
anisotropes (nanofeuillets ou nanorods) [62]. Ils sont utilisés comme fluides fonctionnels
(huiles hydrauliques, lubrifiants, fluides thermiques), [63-65] surfactants [66] ou encore
comme additifs pour matériaux [67—71]. Plus récemment, de nombreux chercheurs ont tenté
de mettre en évidence I’intérét des liquides ioniques dans le domaine des procédés
technologiques, et plus particulierement dans les sciences séparatives tels que 1’extraction
liquide — liquide [72-76], la chromatographie en phase liquide et gazeuse, 1’électrophorése
capillaire et la purification. La figure 1.4 résume les différents domaines d’application des

liquides ioniques.
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Figure 1.4 : Différentes domaines d’application des liquides ioniques [23].

1.5. Toxicité

Les liquides ioniques sont souvent présentés comme des solvants de la chimie verte. Jusqu’a
présent la toxicité des LIs est mal connue bien que, récemment, des études ont été entreprises
afin d'évaluer leurs propriétés toxicologiques [23]. Les liquides ioniques sont hautement
toxiques pour le corps humain (leucémie) [77]. En revanche, Richardson et Ternes., 2014 et
Pham et al., 2010 [78,79] ont découvert que plusieurs facteurs pourraient contribuer a leur
toxicité, tels que la nature du fragment cationique, les espéces d'anions, la biodégradabilité et
le caractére lipophile du composé [80,81].

Dans les études précédentes, plusieurs auteurs ont observé que la toxicité des LIs augmentait
avec l'allongement de la chaine alkyle latérale substituée de cation [82, 83]. En outre, leur
intervalle de toxicité va de valeurs négligeables (CE50> 5000 mg L™) & des substances
fortement toxiques (CE50 <0,3 mg L™) avec une chaine alkyle croissante de C2 & C16 [82].
En effet, le caractére toxique des LIs est reli¢ a leur hydrophobicité. L’introduction d’une
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chaine polaire réduit leur toxicité et augmente leur biodégradabilité. Ainsi, Matsumoto et al.,
2004 [83] ont également montré dans leurs travaux que certaines bactéries pourraient se
développer aussi bien en présence qu’en absence de liquide ionique et que 1’augmentation de
la chaine alkyle portée par le cation du liquide ionique provoque une baisse de I’activité
microbienne [84]. De plus, I'anion des LIs a un effet moins important sur la toxicite,
cependant les LIs constitués de I'anion NTf, ont un impact toxicologique sur I'environnement
ou ces LIs n’ont pu étre utilisés dans les batteries d’ordinateurs portables [85]. La conclusion
la plus intéressante de ces travaux, est que les liquides ioniques sembleraient plus toxiques
que les solvants organiques traditionnels [86-88]. Le tableau 1.1 présente la toxicité CL50 (La
concentration létale qui provoque 50% de mortalité dans la population d'organismes étudiée,
pendant un temps donné, par administration unique) des cations de liquides ioniques a base de

pyridinium et imidazolium [89].

Tableau 1.1: La concentration létale CL50 des cations de liquides ioniques a base de

pyridinium et imidazolium [89].

Liquide ionique Dreissena polymorpha Artemia salina
Imidazolium 21,8—-1290 mg L™ 0,079 — 0,114 mmol L™
Pyridinium 21,4-901mg L™ 0,086 — 0,117 m mol L™

2. Les procédeés de traitement des eaux

La large applicabilité des liquides ioniques nous forcer a répondre a une question: ce qui
arrivera quand un LI va passer a travers l'environnement? Leur faible pression de vapeur
garantit la protection de Il'air a partir des émissions de vapeurs toxiques, mais de l'autre c6té
leur stabilité les rendre dangereux pour l'eau et le sol. En effet, certaines quantités de ces
derniers seront bientbt présentes dans les eaux usées. Pour cette raison, différentes techniques
de traitements, peuvent étre nécessaires pour éliminer ces liquides ioniques a partir des

écoulements aqueux.

Les techniques de traitement des eaux n’ont pas cessé de se développer depuis des dizaines
d’années, les recherches se sont concentrées sur le développement de nouvelles techniques
permettant la dégradation de ces polluants et le recyclage des eaux usées ou polluées par un

certain type de molécule chimique. On distingue aujourd’hui deux types de procédés ; les
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procédés classiques qui sont souvent utilises pour les traitements primaires des eaux usées et
les procédés d’oxydation avancée qui se sont avérés trés avantageux et qui meénent souvent a

la minéralisation des molécules organiques présentes dans le milieu aquatique.

2.1. Procédés de traitement classiques

2.1.1. Procédes biologiques

Le principe des procédés d’épuration par voie biologique repose sur [’'utilisation de
microorganismes qui dégradent les polluants organiques en composés moins toxiques ou les

minéralisent en dioxyde de carbone, eau et sels inorganiques.

Ces techniques peuvent étre utilisées in situ ou ex-situ (a travers des bioréacteurs) sous des
conditions aérobies ou anaérobies [90]. Le traitement in situ présente de nombreux avantages
en termes de simplicité, de coit et d’efficacité [91]. Au sein d’une station d’épuration, il est

souvent utilisé en aval des procédés physiques.

Un bioréacteur est un systeme dans lequel la dégradation biologique des contaminants est
effectuée ex-situ selon des parametres (température, pH, aération, agitation) bien définis et
contrlés. Par ce procédé, il a été rapporté dans la littérature de nombreux cas réussis de
traitement d’eau contaminée par divers polluants chimiques (perchlorates [92], bromates [93],

hydrocarbones chlorés [94] ou encore des hydrocarbones aromatiques polycycliques [95]).

Les principaux inconvénients des bioréacteurs sont 1’apport d’énergie nécessaire et le
pompage de I’eau a traiter.

Ces procédés ne sont pas toujours applicables sur les effluents industriels en raison des fortes
concentrations de polluants, de la toxicité ou de la tres faible biodégradabilité.

En revanche, ces techniques sont communément utilisées pour le traitement des liquides
ioniques. En effet, des recherches récentes ont démontré que la plupart des liquides ioniques
sont toxiques [79] et résistantes a la biodégradation [96].

Docherty et al., 2007; Gathergood et al., 2004; Stolte et al., 2011 [87, 97,98] ont étudiées
I’influence de la structure des Lls sur le potentiel de biodégradation. Ils ont conclus que le
degré de la biodegradation est fortement influencé par la longueur de la chaine alkyl, et par la
présence de groupes fonctionnalisés. Tandis que, I’impact de la structure des anions est moins
prononcé. Par exemple, Stolte et al., 2008 [99] ont étudié la biodégradation de 27 LlIs avec
différents groupes de tétes et chaines latérales attachées et ils ont constaté que les LIs a base
de cation imidazolium se révélaient moins dégradables que le pyridinium, tandis que les

longues chaines latérales étaient plus susceptibles a la biodégradation. Cependant,
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Markiewicz et al., 2011 [100] ont également observé que les LIs a longue chaine alkyle
étaient également plus toxiques pour les microorganismes a boues activées. De plus,
Neumann et al., 2012 [101] ont déterminé la biodégradation des différents liquides ioniques a
base d’Imidazolium, Pyridinium et Dimethylaminopyridinium sous les conditions de
dénitrification. 1ls ont constatés que tous ces LIs ne sont pas biodégradables sous les
conditions aérobics et anaérobies, ou adsorbé en boues activées pendant le traitement de 1’eau.
Il est & noter que tous les évaluations biologiques montrent que les liquides ioniques sont plus
toxiques pour les cellules que les solvants organiques traditionnels [83, 102].

Ces procédés ne peuvent pas étre toujours applicables au traitement des rejets industriels a
causes de leurs grandes teneurs en polluants organiques et de leur trés faible biodégradabilité.
En revanche ces techniques peuvent étre appliquées au traitement des eaux résiduaires
urbaines [103, 104]. L’inconvénient majeur de ces techniques est la génération de grandes

quantités de boues biologiques a retraiter et avec un codt supplémentaire éleve.

2.1.2. Procédeés physico-chimiques

Les procédés physico-chimiques sont des procédés classiques regroupant les techniques de
séparation solide-liquide, précipitation, coagulation [105], floculation [106], décantation et les
techniques de I’adsorption [107-109], les techniques d’échange d’ions [110], I’adsorption sur
charbon actif [111, 112] et les technologies membranaires [113-115].

Ces techniques transforment les polluants de la phase agueuse vers une autre phase et par
conséquent un traitement secondaire est nécessaire, leur principe est basé sur la concentration
et sur la séparation des polluants pour les éliminer, puis les incinérés ou les mettre en

décharge. Ces techniques nécessitent de ce fait un traitement ultérieur.

2.1.2.1. Adsorption

L’adsorption est un procédé d’élimination des polluants organiques ou inorganiques présents
dans des effluents aussi bien liquide que gazeux. Plusieurs modéles théoriques ont été
élaborés pour décrire les mecanismes de ces phénomeénes. Ce procedé est basé sur le contact
entre 1’effluent et la poudre ou les granules poreux, tels que le charbon actif, 1’argile, déchets

agricoles et les grignons d’olive.

L’¢limination des liquides ioniques par adsorption a été étudiées par plusieurs chercheurs.
Laurence Reinert et al., 2012 ont étudiés 1’adsorption de cinq liquides ioniques a base
d’imidazolium et pyridinium par la Na-montmorillonite [116]. lls ont démontrés que la

capacité maximale d’adsorption des substrats étudiés était étroitement liée & la nature du
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cation organique et a la longueur de la chaine alkyle. L’adsorption des liquides ioniques sur
différents types de charbon actif a été étudiés par Amjad Farooq et al., 2012 [117]. Les

résultats de leur recherche montrent que :

» L'interaction entre les cations organiques et la surface de charbon est liée a la quantité
d’oxygéne a la surface et au type de liquide ionique.

> L'adsorption du cation qui a la plus longue chaine et ceux a base de pyridinium étaient
les plus favorables.

» L'adsorption est favorable a pH basique (pH = 9).

Toutefois, cette technique présente I’inconvénient du fait que la pollution déplace de 1'état
liquide a I'état solide. De plus, ces techniques, non destructives, nécessitent des opérations
postérieures et onéreuses de régénération et de post traitement des déchets solides.

Dans la plupart des cas, les résidus solides sont répandus dans des remblais, mais des
dispositions particulieres doivent étre prises a 1’égard des organiques qui peuvent lixivier avec

le temps.

2.1.2.2. Techniques membranaires

Les techniques dites de séparation par membranes sont de nouvelles techniques, trés
performantes dans le domaine du traitement de 1’eau qui ont vu récemment le jour. Leur
principe consiste non pas a éliminer chimiquement les micropolluants mais a les extraire
physiquement. Elles présentent en effet I’avantage de n’utiliser aucun réactif chimique. Le
principe d’action de ces membranes est simple puisqu’il consiste en un filtrage mécanique. De
nouvelles techniques d’ingénierie ont développé avec succeés des réacteurs a base de biofilms
fixés sur des membranes pour le traitement des eaux usées industrielles et municipales.
Puisque dans I’environnement, les bactéries ont la capacité de coloniser les surfaces pour

former des structures en 3 dimensions complexes appelées biofilms.

Actuellement, des recherches sont menées dont le but de mettre en ceuvre des membranes
nouvelles a prix abordable. En effet, ces procédés restent trés limités dans leurs applications,
nécessitent des investissements importants, a cause en grande partie du prix des matériaux
utiliseés.

2.1.2.3. Coagulation — Floculation — Décantation

La Clarification par «coagulation-floculation-décantation» est un des procédés physico-
chimiques les plus utilisés. 1l permet 1’élimination des matiéres en suspension. Les matiéres

colloidales sont coagulées par un apport en sels minéraux (de fer ou d’aluminium). Il y a
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formation de flocs qui entrainent les particules coagulées. Le mode d’action des coagulants a
fait I’objet d’un grand nombre de recherches destinées a améliorer le rendement d’élimination

des composés organiques [118, 119].

La Précipitation par ajout d’un agent chimique permet de rendre insoluble I’espéce chimique
a traiter que I’on peut ensuite récupérer par filtration. Par exemple, le phosphore difficilement
dégradable par voie biologique, est précipité sous forme de phosphate (PO,¥) & l'aide de sels
de fer(Ill) ou d’aluminium(Ill) [120]. Il peut aussi étre adsorbé par les hydroxydes

d’aluminium [121].

Par ailleurs, ce procédé ne peut étre utilisé pour les polluants organiques fortement solubles
dans I’eau. D’importantes quantités de boue sont formées avec ce procédé: leur régénération

ou réutilisation reste la seule issue mais demande des investissements supplémentaires.

2.1.2.4. L’incinération

L’incinération est un procédé tres efficace mais génére un cotit de traitement tres élevé [122,
123]. Cette technique est tres pratique dans le cas de petits volumes présentant une forte
concentration. Cependant, elle est soumise a une réglementation de plus en plus stricte a cause

de la possibilité de production de dioxines provenant des fumées d’incinération.
Conclusion

Malheureusement, 1’utilisation de ces procédés afin de réduire ou éliminer ces substances
dangereuses sont dans leur majorité, insuffisantes pour étre efficaces et peuvent souvent étre
des sources de pollution secondaire, nécessitant un traitement supplémentaire plus couteux.
Pour cela de nouvelles méthodes photochimiques de traitement des eaux usées sont appliqués

appelées Procédés d'Oxydation Avancée «POA».

Dans la suite de ce chapitre, nous présenterons plus en détail les différents types de POA qui

sont appliqués dans ce travail.

2.2. La photochimie : Photolyse directe et Procédés D’oxydation Avancée

D'aprés la premiére loi de la photochimie, celle qui est énoncée en 1817 par Grothus et
confirmée par Draper en 1843, une substance chimique doit absorber la lumiére pour qu'une
réaction photochimique puisse avoir lieu. En d'autres termes, les molécules qui n‘absorbent
pas la lumiere a une fréguence donnée ne subissent aucune réaction photochimique
lorsqu'elles sont irradiées a cette fréquence. En 1913, Stark-Einstein a énoncée la deuxieme
loi de la photochimie. Il considére que chaque photon de lumiere absorbé par un systeme

chimique n'active qu'une seule molécule dans la réaction photochimique. Cette loi, également
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connue comme la loi de la photoéquivalence, fut énoncée par Albert Einstein, a I'époque ou la
théorie quantique de la lumiére était développée entre autres, par le physicien allemand Max
Planck et le physicien francais Louis de Broglie. D'aprés une loi apparentée, I'importance de
la photoréaction est directement proportionnelle au produit de l'intensité lumineuse mise en

jeu et du temps d'éclairement photochimiques.

2.2.1. La photolyse directe

Les polluants organiques peuvent étre dissociés par une excitation directe UV avec des
longueurs d'onde en dessous de 300 nm. Ce processus produit des espéeces oxydantes
puissantes qui peuvent dégrader les contaminants dans l'eau [124]. Pour ce faire, Ces
polluants doivent avoir une forte absorption pour la lumiére d’excitation et un rendement

quantique suffisant.

Généralement, le composé irradié réagit avec le dioxygeéne dissous dans I’eau avant d’étre
transformeé en sous-produits (Réactions 1.1 - 1.3). Cependant, certains produits d’oxydation

formés sont parfois plus toxiques que les composés parents [125].

La premiére étape, dans un mécanisme d’oxydation, consiste en 1’absorption d’un photon par

la molécule pour donner un état excité :

R+hyv—- R (Réaction 1.1)

Ce dernier peut retourner a son état initial lorsqu’il réagit avec 1’oxygeéne, ou génére un

radical cation par un mécanisme de transfert d’électrons selon les équations :

R+0,—>R"+0," (Réaction 1.2)
R™ — Produits (Réaction 1.3)

2.2.2. Procédés d’oxydation avancée

L'impossibilité des systémes classiques conventionnels d’éliminer les polluants toxiques et/ou
récalcitrants d'une part, et I'existence d'une Iégislation plus stricte concernant le contréle de la
pollution d’autre part, rendent nécessaire le développement de nouveaux traitements

alternatives appellées Procédes d'Oxydation Avancee «POA» [126].

Le principe des réactions d’oxydation avancée est basé sur la génération en milieu aqueux de
radicaux hautement réactifs (radical hydroxyle ‘OH en particulier), généralement a la
température ambiante. L.’oxydation des molécules organiques les transforme de fagon ultime

en dioxyde de carbone, eau et composées minéraux, ou au moins conduit a des produits
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intermédiaires le plus souvent inoffensifs (acides carboxyliques). Ces nouvelles technologies,

qui permettent potentiellement d’éliminer les composés organiques réfractaires, ont été

qualifiées de «traitements du 21éme siecle» [127].

Les POA offrent différentes possibilités pour la formation des radicaux hydroxyle,

I’activation peut étre de nature catalytique, électrochimique et/ou photochimique. En effet, on

peut distinguer six types de procédés d’oxydation avancée (Figure 1.5):

1)

2)

3)

4)

5)

6)

Les procédés d’oxydation homogenes: Les radicaux sont générés par une réaction
chimique ; Fenton, ozone a pH élevé ou O3/ H,0,.

La photolyse homogéne UV: ces procédés emploient la photolyse UV de H,0, et/ou O3 en
solution homogeéne pour générer les radicaux ‘OH.

La photocatalyse hétérogene: Une source lumineuse induit des réactions
photoélectrochimiques a la surface d’un photocatalyseur semi-conducteur tel que TiOo,
Zn0...

La radiolyse: Des espéces ‘OH, H’, sont produites par irradiation de forte énergie des
solutions a traiter (rayon-v).

Les procédés électrochimiques d’oxydation: les radicaux sont générés dans le milieu a
partir de réactifs formés par électrochimie (Electro-Fenton), a partir du solvant aqueux
(oxydation anodique de I’eau).

Procédés électriques et sonochimiques : ce sont des procédés basés sur une alimentation
¢lectrique en forte différence de potentielle, les radicaux sont formés a partir d’une

décharge électrique (plasma) ou une irradiation ultrasonique.

Figure 1.5 : Différents procédés d’oxydation avancée.
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L’efficacit¢ de ces procédés dépend fortement de nombreux parameétres tels que la
concentration en oxydant, I’intensité de la lumiére UV, le pH, la température, ainsi que la
composition du milieu, I’efficacité de 1’oxydation pouvant étre réduite en raison de la

consommation des ‘OH par des composés organiques et/ou inorganique [128-130].

Les principaux avantages des POA résident dans leur vitesse d’oxydation élevée des polluants
organiques, leur flexibilité vis a vis des fluctuations de concentration et la dimension réduite

des équipements associés par rapport a ceux utilisés pour le traitement biologique.

2.2.3. Principaux radicaux intervenant dans les procédés d’oxydation avancée

2.2.3.1. Les radicaux hydroxyles

Le radical hydroxyle "OH est une molécule composée de deux atomes ; un atome d’oxygéne
et un atome d’hydrogene, ce radical posséde sur son orbitale externe un électron célibataire.
Le radical hydroxyle se produit par une rupture homolytique d’une liaison covalente ; les
deux électrons de cette liaison se partagent sur chaque atome. Cette caractérisation lui confere
un caractere fortement polaire, et par conséquence, il est tres réactif vis-a-vis des composés
organiques, inorganiques et méme bactériens, ces radicaux hydroxyle sont caractérisés par
une demi-vie de I’ordre de 107 sec.

Les radicaux hydroxyle "OH sont des espéces oxydantes les plus réactives (E® = 2,8VV/ENH)
[131], apreés le fluor E° = (3,05 V/ESH a 25 °C) [132]. Ces radicaux ne sont pas sélectifs et
réagissent rapidement avec la majorité des composés organiques réputés difficilement
oxydables par les voies de traitement classiques avec des constantes de vitesse de l'ordre de
10" & 10" mol L' s [133]. Cependant, 11 faut signaler que d’autres espéces réactives de
I’oxygene, telles que les radicaux peroxyle, hydroperoxyle et superoxyle peuvent également
avoir un pouvoir oxydant sur la matiére organique. Le tableau 1.2 résume les potentiels de

réduction des oxydants couramment utilisés en milieux aqueux.
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Tableau 1.2 : Potentiel standard d'oxydo-réduction (E°) d'agents oxydants en milieu acide
pH=0eta T =25°C, ESH : Electrode Standard a Hydrogene [134].

Réaction rédox Potentiel standard, E°
(V/ESH) pH =0

XeF+e — Xe+F 34
20F,(g) + 4H" + 4e” — O,(q) + 4HF 575
'OH+H"+e — H,0 2,80
0s+ 2H" + 26 — H,0+ O, -
H,0,+ 2H" + 2e” — 2H,0 76
MnO, + 8H" + 5¢ — Mn”" + 4H,0 1,51
ClO,+e —ClI' +0, 5
Cl+2e — 2CI %
Ozt 4H +4e”— 2H,0 123

Les réactions des radicaux ‘OH avec les composés organiques, organométalliques et minéraux
se font selon trois mécanismes principaux et menent principalement a la formation de

radicaux carbocentrés [135]:

2.2.3.2. Mécanisme d’oxydation

a) Par arrachement d'un atome d'hydrogéne des liaisons C-H, N-H ou O-H
(déshydrogénation)

Le radical ‘OH réagit sur ces substances par arrachement d’un atome d’hydrogene. Cette
réaction conduit a la formation d’un radical R et d’une molécule

RH + ‘'OH — R+ H,0 (Réaction 1.4)

b) Par addition électrophile sur des liaisons 7 ou des cycles aromatiques

(hydroxylation)

Dans ce cas, le radical "OH réagit sur le cycle aromatique comme un substituant électrophile
en s’additionnant sur les doubles liaisons ; ce qui conduit donc a la formation du radical [136].

Cette réaction conduit a la formation d’un composé hydroxylé. C’est aussi une substitution
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électrophile aromatique [137]. En présence de substituent, I’attaque des radicaux ‘OH se
produit de préférence sur les sites ortho ou para et faiblement sur les sites méta [136]. De plus,
cette réactivité varie selon le caractére donneur de ces substituant. Ainsi, en présence de
groupements donneurs d’électrons, I’attaque des radicaux ‘OH se produit en grande majorité

sur le site para.
ArX+'OH — HOArX (Réaction 1.5)

c) Par transfert d'électrons (oxydoréduction)
RX + ‘'OH — RX™" +OH"~ (Réaction 1.6)

Dans le cas des anions organiques comme les carboxylates, cette réaction conduit a la

formation du radical RCOO" qui subit une décarboxylation (Réactions 1.7 et 1.8).
RCOO + 'OH — OH + RCOO’ (Réaction 1.7)
RCOO'— R+ CO, (Réaction 1.8)

En outre, ’oxydation se déroule suivant un processus assez complexe impliquant plusieurs

types de réactions (Figure 1.6):

v" Des réactions d’initiation au cours desquelles se forment des espéces radicalaires R’
v Des réactions de propagation faisant intervenir les espéces radicalaires R* qui vont
réagir avec d’autres molécules organiques ou avec 1’oxygene dissous dans la solution.

v" Des réactions de terminaison ou les radicaux vont se recombiner entre eux.

Les radicaux hydroxyles peuvent aussi attaquer les cycles aromatiques dans les positions
occupés par des halogenes, conduisant a la génération des phénols correspondant. Atkinson et
al., 1994 [138] ont démontré que la réactivité des radicaux hydroxyles est proportionnelle au
nombre de position de site occupé du cycle aromatique.

La nature activant ou désactivant des substituants joue aussi un role tres important dans la
réactivité de ces radicaux. Il est a noter que CCl, et C,Clg ne subissent pas de dégradation par
le radical hydroxyle, car ces molécules ne possédent ni de double liaison, ni d’atome

d’hydrogene.
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RH
+'OH l Propagation : R+ R'H — R +RH
R Sans O, . Terminaison : R+ R"—> R-R
Réduction: R+ ¢ > R’
avec O, Oxydation: R"— R +¢
HO, /0,
ROO S » Sous-produits sans rupture de liaison C-C
Ox/Red ROO +e — ROO™
ROO"—=R +e +0,
+ROO’ Sous-produits d’oxydation avec

» ROOOR — i sans rupture de liaison C-C

Figure 1.6 : Schema d’oxydation des composes organiques par le radical hydroxyle.

2.2.3.3. Les radicaux hydroperoxyle et superoxyde (HO,'/ O,")

Les radicaux hydroperoxyle HO;" et superoxyde O," constituent un couple acidobasique ou
leur pKa étant de 4,8 (Réaction 1.9) [139]. lls sont formés, entre autres, lors de la
décomposition de I’ozone dans I’eau, de la décomposition des radicaux peroxyle ROO", de la
réduction électrochimique du dioxygene (électro- Fenton) ou encore par réaction de "OH avec
H,0,.

La réactivité de O, dépend grandement de la nature de la solution [140]. En effet, O, est
beaucoup plus réactif dans des solvants aprotiques qu’en solutions aqueuses. Dans un milieu

aprotique, c¢’est un bon nucléophile et réducteur et il réagit avec de nombreux composés.

En milieu aqueux, la recombinaison des radicaux HO," conduit a la formation de H,O; et O;
par dismutation selon les réactions (Réactions 1.10 et 1.11) [141]. La réaction de HO," avec
sa base conjuguée (Réaction 1.11) est encore plus efficace. Cependant, en milieu acide dilué

ou neutre, il y a en effet présence simultanée des deux especes acido-basiques HO,'/O,".

HO, < 0"+ H' pKa = 4,8 (Réaction 1.9)
HO,'+ HO," — H,0, + O, k=8,3%10° mol™*.L.s™ (Réaction 1.10)
HO, + 0,” + H" — H,0, + O, k=9,7x10" mol™.L.s* (Réaction 1.11)

La vitesse de dismutation est donc fortement dépendante du pH et elle est beaucoup plus
rapide a pH = pKa = 4,8. Ainsi, en solutions aqueuses, O," est considérablement plus réactif
avec des metaux méme en traces qu’avec des substances organiques selon les réactions

suivantes :

0, + Fe** - 0, + Fe** (Réaction 1.12)
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HO, + Fe** — HO, + Fe** (Réaction 1.13)

A T’instar des radicaux peroxyle, les radicaux hydroperoxyle et superoxyde sont beaucoup
moins réactifs vis-a-vis des composés organiques que le radical ‘OH. L’ion superoxyde n’est
pas un bon oxydant en raison de I’instabilité de ’anion peroxyde (O,") résultant. Cependant,
ils peuvent réduire ROO™ en ROOH et I’ion superoxyde posséde un pouvoir réducteur

suffisamment fort (E°O,/ O, =- 0,16 V/ENH) pour permettre la réduction de quinones [142].

2.2.3.4. Les radicaux carbonates CO3”

Les radicaux carbonates sont des espéces trés réactives dont le potentiel d’oxydation est élevé
[143]. A pH = 7,0, le potentiel d’oxydoréduction de couple CO3 /HCO3 est établie a 1,78
V/ENH [144].

CO3" +H " +e — HCOs (Réaction 1.14)

Ces radicaux peuvent étre formées a partir de la réaction entre les ions carbonates ou

hydrogénocarbonates et les radicaux "OH selon les réactions suivantes [131] :

HCO;™ + 'OH — CO3~ +H,0 k=85x10°L mol*s™* (Réaction 1.15)
COs% + 'OH — CO3"™ + OH™ k =3,9%10° L mol*s7* (Réaction 1.16)

2.2.4. Procédés d’oxydation en phase homogeéne et en phase hétérogéne

2.2.4.1. Procédés d’oxydation en phase homogéne

a) Procédé H,0,/UV

Afin d’accélérer le processus de la photolyse, beaucoup de chercheurs ont jugé utile de

combiner la photolyse a un ajout d’oxydant propre et non toxique tel que le peroxyde

d’hydrogene (H20,).

La combinaison du rayonnement UV avec le peroxyde d’hydrogene (H,O;) peut constituer un
moyen simple, peu codlteux et efficace pour la dégradation des micropolluants organiques
[145]. De plus, la vitesse de production des radicaux libres dépend de plusieurs facteurs [146]
dont le pH, les caracteristiques des lampes UV (spectre d’emission, energie), et les

caracteristiques du milieu (facteur de transmission du rayonnement UV, turbidité).

Sous irradiation Ultraviolette, le peroxyde d’hydrogeéne se photolyse a des longueurs d’ondes
inférieures & 365 nm et en particulier a 254 nm pour conduire a la formation des radicaux
hydroxyle ‘'OH (Réaction 1.17). Ces radicaux possédent un pouvoir oxydant plus élevé
(E° = 2,80 V) et conduisent & des attaques rapides et non sélectivement sur la plus part des

Composés organiques.
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H,O,+ hv (< 290nm) — 2 "OH (Réaction 1.17)

De plus, le coefficient d’absorption du peroxyde d’hydrogéne a pH libre est de 1’ordre de 18,8

L mol™* cm™.

Il s’est révélé que le taux de photolyse du peroxyde d’hydrogeéne dépond du pH de la solution
irradiée, I’acidification du milieu est préférée car HO,  posséde probablement un coefficient
d’absorption molaire plus ¢levé a 254 nm, les radicaux hydroxyle peuvent attaquer le

peroxyde d’hydrogéne menant a la séquence suivante :

H,0,+ OH'— HO, + H,O (Réaction 1.18)
H,0O, + HOZ.—> OH + O, + H,O (Réaction |19)
2HO," — H,0,+ O, (Réaction 1.20)

Ce procédé est souvent utilisé pour la décontamination des eaux souterraines [147], pour
I’élimination des cyanures présents dans les nappes phréatiques, et pour 1’élimination des
polluants tels que trichloréthylene (TCE), tétrachloréthylene, benzene etc...[148]. Cette
association permet également d’assurer un effet rémanent dans le cas d’une décontamination

bactérienne.

b) Procédé Fenton et Photo-Fenton

En 1894, Henry John Horstman Fenton a découvert le procédé Fenton. Le principe de ce
procédé est basé sur I’activation du peroxyde d’hydrogene avec les sels de fer (IT) [149], en
particulier a pH acide (pH=3). 40 ans plus tard (en 1934), Haber et Weiss [150] ont proposés
son mécanisme et ils ont montré que les especes responsables de I’oxydation des différentes

molécules organiques par Fenton sont des radicaux hydroxyles selon la réaction suivante :

Fe?* + H,0p— F&&* + "OH + OH" k =55 L mol™s™ (Réaction 1.21)

De nombreuses reactions parasites accompagnent cette réaction selon les conditions

opératoires.

H,0, + "OH — H,0 + HO," (Réaction 1.22)
Fe’* + "'OH — Fe* + OH (Réaction 1.23)
Fe’* + HO,'— Fe*" + HO, (Réaction 1.24)

La décomposition du peroxyde d’hydrogéne peut étre €¢galement réalisée par les ions ferriques

pour régénérer le fer ferreux suivant la réaction:

Fe®* + H,0, + HyO—F®* + HO, + Hs0™ (Réaction 1.25)
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L’utilisation du Fe®* et le peroxyde d’hydrogene dans le domaine de la dépollution des eaux
ne présente aucun danger pour I’environnement car le fer est présent dans les sols, les
compartiments aquatiques et aussi dans 1’atmosphére. Ainsi, la réaction de décomposition du
peroxyde d’hydrogene conduit a la formation de 1’eau et I’oxygene. Cependant, le réactif de
Fenton présente deux inconvénients majeurs. Le premier consiste a la limitation de la valeur
du pH étant donné que la réaction ne se produit qu’a pH=3, au-dela de cette valeur la réaction
de Fenton semble défavorisée en raison de la précipitation du Fe®*. Le deuxiéme inconvénient
est que la constante de réaction est trés faible (55 L mol™s™), ce qui nécessite I’utilisation de

grande quantités de réactifs.

L’irradiation UV du systéme Fenton conduit & un autre systéme appelé « photo-Fenton ».
Dans ce systeme, I’implication des rayonnements UV (A>260 nm) favorise la régenération du
Fe?* & partir de la photolyse du Fe** (Réaction 1.27). Cette activation augmente d’une maniére
considérable la vitesse de la formation des radicaux ‘OH et les taux de minéralisation par
rapport au procéde Fenton classique. En effet, les radicaux hydroxyles sont formés en continu
par deux voies principales : la premiére est I’oxydation du Fe?* par le peroxyde d’hydrogéne
(Réaction 1.28) et la seconde est la réduction du Fe** produit dans la premiére étape (Réaction
1.26) [151].

Fe** + H,0 — Fe (OH) *" + H* (Réaction 1.26)
Fe (OH) " + hy — Fe** + "OH (Réaction 1.27)
Fe’* + H,0, — Fe (OH) ** + "OH (Réaction 1.28)

L’efficacité des procédés Fenton et photo-Fenton dépend fortement de plusieurs facteurs. Ces
paramétres ont été étudiés par divers groupes de recherche [152-157], dont les principaux
sont : le pH, la concentration de Fe?*, la concentration de H,O,, la concentration initiale des

polluants, I’intensité de la lumiére d’irradiation dans le cas de photo-Fenton et la température.

2.2.4.2. Procédés d’oxydation en phase hétérogene (photocatalyse)

Durant les années quatre-vingt, de nombreux travaux de recherche ont montré que I’excitation
¢lectronique d’un semiconducteur (appelé photo-catalyseur) par la lumiere UV permet
I’oxydation rapide jusqu'a la mineralisation complete des polluants organiques en CO, et H,O
et ions inorganiques. Ce phénomene est appélé « photoctalyse hétérogéne » (Ce procédé est

dit hétérogene car il comporte deux phases actives : solide et liquide).

Un bon photocatalyseur doit posseder les propriétés suivantes :
v’ Etre photoactif,

26

——
| —



Chapitre I Synthese Bibliographique

Etre en mesure d’étre excité en présence d’UV et/ou de lumiére visible,

v
v' Etre biologiquement et chimiquement inerte,
v' Etre photostable (non photocorrosif),

v

Etre peu couteux et non toxique.

Plusieurs photocatalyseurs (semi-conducteurs) ont éte testés : TiO,, SnO,, ZnO, ZnS, CdS ...
etc. Ces semi-conducteurs sont caractérisés par une bande de valence (BV) et une bande de

conduction (BC), I’espace entre les deux bandes est appelé bande interdite (bande gap).

a) Principe de la photocatalyse hétérogene

La photocatalyse hétérogéne est fondée sur I’absorption, par un semi-conducteur, de photons
d’énergie égale ou supérieure a la largeur de la bande interdite (E > Eg), qui permet de faire
passer des électrons de la bande de valence (BV) qui est remplie a la bande de conduction
(BC) (Figure 1.7). Des lacunes électroniques, communément appelées trous (ou « holes »,
h*sy) sont ainsi générées dans la bande de valence et un systéme oxydo- réducteur est créé
(Réaction 1.29).

Semi-conducteur + hv — h¥gy + €gc (Réaction 1.29)

L’énergie des photons doit donc étre adaptée a 1’absorption du semi-conducteur, et non a celle
des contaminants a oxyder comme c’est le cas dans un procédé de photolyse homogene. Pour
TiO,, la différence d’énergie entre les bandes de valence et de conduction étant de 3,02 eV,

cela impose un rayonnement tel que A <400 nm [158].
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O,

Bande de Conductio Réduction

Excitation | 0o
électronique Reg¢ombinaison 2
des charges

Oxydation

Bande de Valence H2°
h* OH-

Produits de Polluan?
I'oxydation absorbé

Figure 1.7 : Principe de la photocatalyse hétérogene.

Les entités formées egc et h'gy peuvent ensuite se recombiner, étre piégées ou séparer pour
réagir avec d’autres espéces présentes a la surface du photocatalyseur, Soit avec un accepteur

d’¢lectrons (i.e. oxydant), soit avec un donneur d’¢lectrons (i.e. réducteur).

Ces entités peuvent aussi contribuer directement a la dégradation de composés organiques a la
surface du catalyseur, car leur potentiel est suffisant pour réduire ou oxyder respectivement de
nombreuses molécules organiques : entre +0,5 et —1,5V/ENH, et entre +1 et 3,5 V/ENH

respectivement [159, 160].

Ainsi, les trous positifs (h*sy) peuvent réagir avec les donneurs d’électron tels que I’eau et les

anions OH" pour produire des radicaux hydroxyles selon la réaction suivante [161]:
h*gy + OH — "OH (Réaction 1.30)

De plus, les électrons générés dans la bande de conduction (e'sc) sont susceptibles de réagir
avec 1’oxygéne dissous pour produire les radicaux superoxydes O, [162] :

0, + esc — 027 (Réaction 1.31)

Les especes radicalaires formeées jouent un role essentiel dans 1’oxydation des substrats en
solution [160]. En fait, en vue d’une minéralisation, les espéces oxydantes les plus réactives

dans un tel systéme sont h'gy et “OH. Le pouvoir oxydant des radicaux ‘OH est utilisé en

28

——
| —



Chapitre I Synthese Bibliographique

photocatalyse, ils sont tres réactifs et majoritairement impliqués dans la dégradation des
composés organiques. Ces derniers peuvent étre attaqués par le radical hydroxyle de

différentes maniéres :
- Il peut oxyder directement une molécule organique par attraction d’hydrogéne :

RH; + ‘'OH— RH + H,0 (Réaction 1.32)
- Il peut s’approprier des électrons :

RX + 'OH—RX " + OH (Réaction 1.33)

En revanche, en absence d’accepteur et de donneur d’électrons appropriés, on assiste a

I’annihilation trou/électron (réaction de recombinaison) [163] :
Semi-conducteur (ZnO/TiO,) + h™gy + €3¢ — Semi-conducteur (Réaction 1.34)

Cette réaction montre I’importance de I’cau et de I’oxygéne dans le processus
photocatalytique [164]. La recombinaison trou/électron est un facteur qui limite I’efficacité de

cette méthode car la probabilité de recombinaison est d’environ 99,9% [165].

Il existe plusieurs solutions pour augmenter 1’efficacité photocatalytique : le dopage du
semiconducteur par d’autres métaux [166] (pour élargir la gamme d’absorption vers le
visible) ou encore I’addition au milieu réactionnel d’accepteurs d’électrons (ozone, peroxyde

d’hydrogeéne, Fe*', ...) limitant la recombinaison des charges. [167-170].

H,0,+ € 5c—OH + 'OH (Réaction 1.35)
H,0, + 0,"—0,+ OH+ "OH (Réaction |.36)
203+ e gc—20, + Oz. (Réaction |37)

b) Recombinaison et piégeage des charges photo-induites

Le phénoméne de la recombinaison des charges photogénérées (paire e gc/h’gy) est limitant
pour la réaction de photocatalyse, il diminue fortement les réactions d’oxydation et de
réduction qui sont a I’origine de la dégradation des polluants. Que ce soit a I’intérieur du
volume du semi-conducteur ou & sa surface (Figure 1.8), la recombinaison s’accompagne
d’une perte d’énergie qui se manifeste en général par un dégagement de chaleur, créant ainsi

une perte d’énergie.
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Figure 1.8: Recombinaison des charges photoinduites.

La recombinaison étant un phénomene trés rapide de 1’ordre de quelques nanosecondes [171],
sa limitation ne peut étre efficace qu’avec une prédisposition du matériau a piéger les espéces
photogénérées. Les défauts de la structure cristalline du photocatalyseur peuvent étre des

piéges pré-associés au catalyseur avant méme son excitation.

e Piégeage d0 aux défauts de la structure cristalline
Dans chaque matériau semi-conducteur utilisé dans la photocatalyse, il existe des irrégularités
dans son réseau cristallin qui sont crées lors des étapes de synthese. Ces irrégularités peuvent
étre surfaciques ou a l’intérieur du volume, et sont généralement associées a des états
énergétiques différents de ceux du semi-conducteur. Leur niveau d’énergie étant situé
généralement dans la bande interdite du semi-conducteur, ces irrégularités constituent des
pieges pour les électrons photogénérés permettant d’éviter la recombinaison (Figure 1.9)

[172].

Le nombre de sites défectueux est un parametre difficile a controler et généralement lié a la
méthode de synthése du matériau, il est de ’ordre de 10*® par cm® pour les semiconducteurs

commerciaux [173].
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Figure 1.9: Piégeage des électrons en surface ou en profondeur.

o Piégeage des trous par un donneur d’électron
Dans le cas du piégeage des trous, la recombinaison étant réduite, 1’électron peut alors étre
transféré. Le piégeage des trous est réalisé par des donneurs d’électrons (triéthylamine,

hydroquinone, H,O) adsorbés a la surface du photocatalyseur [174].

Dans le cas de I’oxydation de H,0, il y a formation du HOH™" qui se fragmente rapidement
pour donner un radical ‘OH et un proton [175].

e Piégeage des électrons par un accepteur
Dans le cas du TiO,, le potentiel rédox de la bande de conduction est trés proche du potentiel
de réduction de I’oxygéne [176]. Ce dernier sert souvent de piége a électrons dans les

réactions photocatalytiques. L’anion superoxyde et le radical hydroperoxyle sont formés:

Oz (ads) + e~ — O, (ads) (Réaction 1.38)
0, (ads) + H" — HO,’ (Réaction 1.39)

c) Cinétique hetérogene dans le procéde de photocatalyse

La vitesse de la réaction de photocatalyse dépend des réactions hétérogénes a la surface du
solide. Comme le radical hydroxyle réagit tres rapidement et peu sélectivement et que le
systéme est parfaitement agité, on peut faire I’hypothése que le phénoméne d’adsorption
désorption joue un réle trés important dans la cinétique de la photocatalyse.

En catalyse hétérogene, un modeéle simplifié est utilisé, Ce modéle dit de «Langmuir-
Hinshelwood» couple entre la cinétique de réaction et I’équilibre d’adsorption. Les

hypothéses sur lesquelles est fondé ce modele sont les suivantes:
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- A 1’équilibre, le nombre de sites d’adsorption est fixe.

- Une seule molécule de substrat est adsorbée par site d’adsorption (adsorption en
monocouche)

- L’énergie d’adsorption est identique pour tous les sites d’adsorption et indépendante du taux
de recouvrement de la surface.

- L’adsorption est rapide par rapport aux réactions secondaires du substrat en solution.

- Seules les molécules adsorbées a la surface du catalyseur réagissent.

Si ces hypotheses sont Vvérifiés, la vitesse de dégradation photocatalytique est proportionnelle

au taux de recouvrement de la surface du catalyseur par le polluant ¢’est a dire a la quantité de

substrat adsorbé a la surface de catalyseur [177]. Son expression est de la forme suivante :
—dC kKC,

Vo == ko = T+KC,

Ou

v, : vitesse initiale apparente (mesurée) de disparition du polluant (mol L™ min™).

6 : Taux de recouvrement de la surface du catalyseur par le substrat (provenant de 1’isotherme

de Langmuir) ;

Naas _ KC,

Npax 1+ KC,

K : Constante d’adsorption de Langmuir sous irradiation UV (L mol™).

0 =

k : Constante de vitesse de réaction (mol L™ min™).

C, : Concentration du polluant a I’équilibre.

Pour des faibles concentrations en polluants, KC, devient négligeable devant 1 (KC.<<1), la
vitesse de réaction devient directement proportionnelle a la concentration en polluant. La
réaction est alors du premier ordre, elle s’écrit selon 1’équation :

vy = kKC,

Pour de grandes concentrations en polluants, KC,>>1, la vitesse de réaction devient égale a k,
elle est maximale et d’ordre zéro [178, 179].

Ainsi, le tracé de In (Co/C) en fonction du temps est une droite qui permet de déterminer la
constante de vitesse apparente. Ce modeéle prend donc en compte les phénomenes
d'adsorption, méme faibles, et considére qu’ils jouent un rdle dans la réaction
photocatalytique. Toutefois, différents travaux ont montré que I’efficacit¢é de

photodégradation n’était pas uniquement liée aux phénomenes d’adsorption [180-183].

Le modele de Langmuir-Hinshelwood ne s’applique pas toujours [184-187].
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Il a cependant I’avantage d’étre relativement simple a exploiter. Des tentatives de construction
de modele plus élaboré, ont été rapportées dans la littérature mais elles buttent sur la difficulté
d’acces a la caractérisation détaillée des phénomeénes (adsorption, désorption, réactions de
surface) et sur la complexité des réactions hétérogenes (existence de plusieurs sites

d’adsorption, photo-adsorption, hétérogénéité des pores...) [188, 189, 183].

Le modeéle de Langmuir-Hinshelwood est également souvent appliqué aux conditions initiales
(c'est-a-dire que le traitement des données expérimentales consistera par exemple a tracer la
vitesse initiale de dégradation d’un polluant en fonction de la concentration initiale de ce

polluant, de la masse initiale de catalyseur...).

d) Parameétres influencant la photocatalyse hétérogene

La dégradation photocatalytique des composés organiques dépend d’un certain nombre de
parameétres : la concentration initiale en catalyseur, la concentration initiale du polluant a
dégrader, I’intensit¢ du rayonnement UV, le pH de la solution, la température, des anions
inorganiques et la concentration dans le milieu des donneurs et accepteurs d’électrons (en

particulier la concentration en oxygéne dissous).

¢ Influence de la concentration en catalyseur
Dans un photo-réacteur, la vitesse de réaction initiale est directement proportionnelle a la
masse de catalyseur engagée dans le domaine des faibles concentrations. Cependant a partir
d’une certaine valeur, cette vitesse de réaction devient constante et indépendante de la masse
du catalyseur [190,191]. La concentration optimale correspond a la quantité optimale du
catalyseur pour laquelle un maximum de particules est irradié. Il a été observé que cette
concentration dépend fortement de la géométrie du photoréacteur, du flux photonique incident
et également de son chemin optique. De plus, lorsque la concentration du catalyseur augmente
au-dessus de la valeur optimale, le taux de dégradation diminue a cause de I’interception de la
lumiére par la suspension [192]. En outre, I’augmentation de la concentration en catalyseur
au-dela de ’optimum peut entrainer 1’agglomération des particules du catalyseur. Ainsi, la
surface du catalyseur devient indisponible pour 1’absorption des photons et le taux de

dégradation diminue [193, 194].

¢ Influence de la concentration du polluant
Pour une faible concentration en polluant, I’expression de la vitesse de photo minéralisation
des polluants organiques suit la loi de Langmuir-Hinshelwood (L-H) [195].

Quatre cas sont alors possibles :
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- La réaction a lieu entre deux substances adsorbées : le radical et le polluant ;
- La réaction se produit entre un radical en solution et le polluant adsorbé ;
- La réaction se produit entre un radical de la surface et le polluant en solution ;

- La réaction se produit entre les deux espéces en solution.

Dans tous les cas, I’expression de I’équation est similaire au mod¢le de L-H. Pour les études
cinétiques seulement, il n’est pas possible de déterminer si le processus a lieu a la surface du
catalyseur ou en solution. Bien que I’isotherme de L-H a été rapidement utilisé dans la
modélisation, il est genéralement admis que la constante de vitesse et son ordre sont «
apparents ». Ils servent a décrire la vitesse de dégradation, et peuvent étre utilisés pour
optimiser un réacteur, mais ils n’ont pas de réalité¢ physique, et ne peuvent étre utilisés pour

identifier les réactions de surface [196].

e Influence de l’intensité lumineuse
Plusieurs auteurs ont montré que la vitesse de dégradation photocatalytique peut etre
influencé par I’intensité lumineuse. Des expériences ont montré que :
- Pour les faibles flux lumineux (inférieur & 20 mW cm™), la vitesse de réaction d’un polluant
suit un pseudo ordre 1 avec une pseudo constante proportionnelle au flux photonique incident
(v = k I). Dans ce cas, le processus photocatalytique passe par 1’activation photoinduite du
catalyseur, avec la participation des entités photogénérées (électrons et trous positifs) au

mécanisme de réaction.

- Au-dela d’un certain flux photonique, Ollis et al., 1991, Al-Sayyed et al., 1991 ont montré
que I’ordre de la réaction passe de 1 a 0,5 [196, 197]. Ces chercheurs ont expliqué cette
diminution par une concurrence entre les réactions d’oxydation du polluant par les radicaux
‘OH et les réactions de combinaison de ces radicaux, due a une concentration trop élevée de

radicaux & la surface du photocatalyseur [198].

- Pour de fortes intensités lumineuses, la vitesse de dégradation reste constante la vitesse de
réaction est constante (v = k lp, 0). Dans ce cas, la réaction photocatalytique n’est plus
dépendante de la radiation incidente, mais essentiellement du transfert de matiére [199, 200].
Cela peut étre expliqué par la recombinaison trés rapide des e gc/hgy” Vis-a-vis de I’oxydation

du polluant.

e Influence du pH de la solution
Le pH est I'un des paramétres physico-chimiques du milieu réactionnel ayant le plus d’impact

sur le procéde photocatalytique. En effet, des observations similaires sur plusieurs réactions
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photocatalytiques ont prouvé I’existence d’une valeur optimale de pH pour les meilleurs
rendements photocatalytiques, le meilleur taux de dégradation du méthyle orange a été obtenu
a pH= 2,4 en présence du bismuth de titanate BisTizO1, [201]. Cependant, une meilleure
dégradation de la méme molécule a été obtenue a pH= 3 suivi par le pH= 9 en présence de
TiO, [202]. La dépendance de la photoactivité au pH peut étre interprétée par quatre aspects :
a) Interactions électrostatiques entre les particules chargées du semi-conducteur et le polluant.
b) Variation du potentiel des bandes du semi-conducteur.

c) Piégeage des charges par H,O et OH .

d) Structure des molécules organiques en solution.

¢ Influence de la température
Le processus photocatalytique n’exige pas de chaleur et peut se produire a température
ambiante, car il s’agit d’un processus d’activation photonique. L’energie d’activation vraie est
nulle, bien que I’energie d’activation apparente E, soit trés faible (5-20 kJ mol™) pour une
gamme de température moyenne entre 20 et 80 °C. Cependant, La photocatalyse fait
intervenir divers phénomeénes fortement influencés par la température de la solution tels que
les réactions chimiques et I’adsorption- désorption a la surface du catalyseur. En effet, lorsque
la température du milieu réactionnel augmente (au dessus de 80°C), 1’adsorption
exothermique des polluants adsorbés a la surface du catalyseur est défavorisée [158]. A
I’inverse, lorsque la température est inférieure a 0°C, le processus de désorption devient alors

le phénomeéne limitant et implique une diminution de I’activité photocatalytique [158, 203].

¢ Influence des ions inorganiques
Certains ions inhibent partiellement la minéralisation des composés organiques par les
procéssus photocatalytiques alors que certains d’autre améliorent cette méme minéralisation.
L’effet de ces ions sur la dégradation photocatalytique dépend de plusieurs facteurs tels que la
charge ionique de chaque ion (anion ou cation), sa concentration dans la solution, du pH de la
solution et de la nature de la molécule a traiter. 1l est a noter que 1’effet négatif observé lors de
la présence de certains anions (phosphate, sulfate, nitrate et chlorure) proviendrait de leur
compétition avec les polluants vis-a-vis des espéces oxydantes ("OH, O,") et de leur
adsorption sur les sites actifs a la surface du semi-conducteur [204], ce qui provogue une
diminution de I’efficacité photocatalytique [205-207]. En revanche, il a été montré que la
présence des cations (Ca**, K*, Na*, Li*) dans la solution augmente le taux d’adsorption du
colorant (RB5) a la surface du TiO,/SiO,, en conduisant a 1’augmentation du taux de

dégradation de ce méme colorant [208].
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o Influence de la présence d’accepteurs d’électron
Le principal probleme dans le processus photocatalytique est d’éviter la recombinaison
électron-trou. L’existence d’accepteur d’électrons en solution semble étre un moyen pour
¢viter ce probléme. Habituellement 1’oxygéne moléculaire est utilis¢é comme accepteur
d’¢électrons dans le processus photocatalytique. La recombinaison électron-trou peut
également étre réduite par l'ajout d'accepteurs d'électrons tels que H,O,, S;0g(NH,),, et
KBrO3 [209-211].

Le peroxyde d’hydrogéne (H,0,) est un oxydant inorganique le plus étudié pour son effet
positif sur la cinétique de photodégradation. En effet, ¢c’est un meilleur accepteur d’électrons

par rapport a ’oxygene [212].

L’énergie minimale requise a la réduction de I’oxygeéne pour réduire des radicaux hydroxyles
est de 3,0 eV tandis que pour le H,O, elle est de 2,2 eV. De plus, en fonction de la longueur
d’onde de la radiation incidente, ’eau oxygénée peut produire des radicaux hydroxyles ‘OH
pour la dégradation photocatalytique. Cependant, il a ét¢ montré que ’effet de H,O; sur la
cinétique de dégradation, n’est pas toujours positif et cela dépend de sa concentration et du

systeme étudié.

e) Les semi-conducteurs actifs en photocatalyse

Les oxydes métalliques sont des matériaux tres résistants a la photo-corrosion, ils possédent
une structure électronique a bande interdite réduite. La stabilité et le caractére non toxique
sont des criteres importants du choix d’un photocatalyseur pour son utilisation dans le
domaine de traitement des eaux. A travers la bibliographie, il apparait que 1’oxyde de zinc et
surtout I’oxyde de titane sont les semiconducteurs les plus étudiés dans les applications en
photocatalyse hétérogene. Le tableau 1.3 donne 1’énergie et la position de la bande gap de ces

oxydes métallique et quelques photocatalyseurs.
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Tableau 1.3 : Energie de la bande gap de plusieurs photocatalyseurs [213].

Si 1,1 ZnO 3,2
TiO, (rutile) 3,0 TiO, (anatase) 3,2
WOs3 2,7 CdSs 2,4
ZnS 3,7 SITiO; 3,4
SnO, 3,5 WSe; 1,2

Fe O3 2,2 a Fe,O3 3.1

e L’oxyde de ZnO

L’oxyde de zinc a fait I’objet d’intérét des les années 1970. C’est un composé inorganique de
formule chimique ZnO. Il est sous la forme d’une poudre blanche. Cette poudre est largement
utilisée comme additif dans de nombreux matériaux. L’oxyde de zinc est présent dans la
croute terrestre comme un zincite minérale mais la majorité de zinc utilisé dans 1’industrie est
produit par synthése. L oxyde de zinc cristallise suivant trois structures différentes qui sont
I’hexagonale wutzite de paramétre a = 3,249A et ¢ = 5,205A, le cubique zinc blende et la
cubique rocksalt (Figure 1.10).

Rocksalt Zing blende Wurnzite

s

Figure 1.10 : Représentation des structures de ZnO :(a) cubique rocksalt, (b) cubique zinc
blende (c) hexagonal (wurtzite).
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Ce matériau a des propriétés fondamentales attractives telles qu’une large bande de gap, une
grande énergie de liaison d’excitation, une structure géométrique hexagonale compacte et le

plus important non toxique [214]. Le tableau 1.4 présente quelques propriétés de ZnO.

Tableau 1.4 : Propriétés électriques du ZnO [215].

Propriétés électriques

Energie de cohésion de la liaison Zn-O (eV) 5,658
Point de fusion a 1,06 Bars (°C) 1975
Chaleur spécifique (w m™ K™) a20°C 37
Chaleur spécifique (w m™ K™) & 1000 °C 4
Eg (eV) a27°C 3,1~3,2
Liaison Zn-O (A°) 2,016
Liaison O-O (A°) 5,304

e Le dioxyde de titane (TiO,)
L’oxyde de titane est le photocatalyseur qui a été globalement le plus étudié dans la
littérature. Ce matériau présente de nombreux avantages : non toxique, stable, peu codteux.
TiO, appartient & la famille chimique des oxydes de meétaux de transition. Il est produit
industriellement depuis le début du 20 éme siécle comme pigment pour peintures blanches, en

remplacement des oxydes de plombs qui sont trés toxiques.

D’un point de vue commercial, ’utilisation du TiO, est répondue dans différents domaines,
notamment dans les peintures, les plastiques et I’industrie du papier comme pigment blanc. Il
rentre également dans les produits pharmaceutiques tels que les dentifrices, excipient pour
comprimés et gélules ou encore dans 1’agroalimentaire comme colorant. Sa consommation
mondiale annuelle dépasse les quatres millions de tonnes. Naturellement, le type de TiO; qui
est utilisé comme pigment est différent de celui utilisé en photocatalyse. La photoactivité du
TiO; joue un réle positif pour la dégradation de produits chimiques malodorants ou irritant, la
dégradation des produits toxiques et la désinfection des bactéries.
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Le dioxyde de titane existe sous trois formes allotropiques, c'est-a-dire des réseaux cristallins
de méme formule chimique mais de configurations géométriques différentes: anatase
(quadratique), rutile (tétragonale) et métastable brookite (orthorhombique). Les trois formes
allotropiques sont représentées par la figure 1.11. La forme brookite n’est pas utilisée en
photocatalyse car elle est instable. Cependant, La photoactivit¢ de 1’anatase est supérieure a
celle du rutile dans le procédé photocatalytique. Certains auteurs ont suggéré que cette
augmentation de I’activité photocatalytique était liée au niveau de fermi un peu plus élevé, a
une capacité d’adsorption de ’oxygeéne plus faible et a un plus fort degré d’hydroxylation
(nombre d’ions hydroxyles adsorbés en surface) de 1’anatase par rapport au rutile. De plus,
des études ont montré que I’activité de mélanges rutile/anatase (TiO, dégussa par exemple)

était parfois supérieure a des photocatalyseurs purs rutile ou anatase [216].

[001] Rutile

Anatase

Figure 1.11 : Dioxyde de titane de structure rutile et anatase présentant les longueurs et les
angles entre atomes [217].

Les largeurs de la bande interdite du dioxyde de titane pour la forme anatase et rutile sont

donnés dans le tableau 1.3. Le TiO, absorbe a des longueurs d’onde inférieures a 387 et 413
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nm respectivement pour les formes anatase et rutile. Le Degussa P25 en poudre est I’oxyde de
titane le plus employé dans les applications environnementales [218-120]. Il est devenu un
matériau de référence dans les études photocatalytiques. Il est produit a haute température (>
1200°C) par hydrolyse de TiCl, en présence d’hydrogene et d’oxygene. TiO; ainsi formé, est
traité a 1’état de vapeur afin d’éliminer le HCI formé. La pureté du TiO, résultant est de 99,5
% et la forme cristalline est anatase : rutile en proportions respectives de 80:20. La poudre du
Degussa P25 a une surface spécifique de 50 +15 m? g™ et un diamétre de particule de 25 — 35

nm.

3. Traitement des liquides ioniques par les procédés d’oxydation avancée

La toxicité et la résistance des liquides ioniques vers les traitements biologiques et
conventionnels ont forcées 1’application des procédés d’oxydation avancée, pour I’élimination
de ces substances récalcitrantes. En effet, des études ont été menées récemment sur la
phototransformation des Lls par différentes procédés tels que le Fenton, like Fenton,
H,0,/UV, photocatalyse par TiO, et les procédés éléctrochimiques. Ces derniers ont été
utilisés avec succes pour dégrader les Lls. La premiere étude sur la dégradation des liquides
ioniques a été étudiée par Piotr Stepnowski et Zaleska.,2005 [221], ils ont comparés
I’efficacité de trois différents procédés (UV, UV/H,0, et UV/TIO,) sur I’élimination de
plusieurs liquides ioniques a base de cation imidazolium en solution aqueuse. lls ont
démontrés que le systeme le plus efficace est le H,O,/UV pour tous les composés étudiés.
Selon cette étude, la vitesse de la dégradation de ces liquides ioniques diminue lorsque la
longueur des chaines alkyles greffées sur le cation augmente. Il apparait également que ces
liquides ioniques, sous irradiation UV, sont stables. Parmi les liquides ioniques étudiés le 1,3-
diethylimidazolium est le plus stable. D’autres études ont été rapportés par E.M. Siedlecka et
al.,2008 ou ils ont examiné I’influence du contre-ions (anions) sur les vitesses de dégradation
du cation 1-butyl-3-méthylimidazolium (bmim™) par le systéme Fenton a partir d’une solution
aqueuse. Leurs résultats montrent que le taux de dégradation de bmim™ était influencé par les
anions particuliers selon 1’ordre suivant: CI> C (CN) 3> CF3SOg3 [222]. Sur le méme systéeme
(Fenton), des études ont menées par Munoz et al., 2015, Dominguez et al., 2014 et Munoz et
al., 2015 pour I’oxydation de différents liquides ioniques en jouant sur 1’effet de la structure
chimique du cation et la nature de 1’anion des liquides ioniques afin de savoir leur écotoxicité
et leur réactivité. lls ont démontrés que la conversion des LlIs a été réalisée en moins de 10
min, avec des reductions de COT supeérieures a 60% sur un temps de réaction de 4 h, sauf

pour le phosphonium IL. Par conséquent, 1’utilisation de ce procédé va permettre de réduisait

40

——
| —



Chapitre I Synthese Bibliographique

leurs écotoxicité et amélioré leurs biodégradabilité. Ils ont conclus que I'oxydation par le
systeme Fenton s'avére étre une solution prometteuse pour la dégradation de la plupart des LIs
testés [223-225].

Une étude menée par Itakura et al., 2009, a démontré que les deux systemes UV/TiO; et
UV/Pt- TiO, sont tres efficaces pour dégrader les liquides ioniques étudiés, alors que les
anions ne sont pas dégradés. Afin d’éliminer efficacement la partie anionique inorganique,
telle que les anions hexafluorophosphate (PFg’) et tetrafluoroborate (BF,), ces chercheurs ont

utilisé le traitement hydrothermale avec le minéralisateur Ca(OH), [226].

Des études d’élimination des liquides ioniques a base de morpholinium, d'imidazolium et de
pyrrolidinium par les systéme micro-électrolyse et ultrasons utilisant le charbon active et le
fer zéro valent (ZVI/AC) ont étés elaborées par Haimei Zhou et al., 2013 et Haimei Zhou et
al., 2015. lls ont constatés d’aprés leurs résultats que le couplage de la micro-€électrolyse
ZVI/AC avec I’irradiation par ultrasons pourrait constituer une technologie de traitement

efficace pour éliminer la plupart des LIs présents dans les eaux usées [227, 228].

D’autres chercheurs ont utilisés des procédés électrochimiques afin de dégrader des liquides
ioniques. Parmi eux, Ewa M. Siedlecka et al., 2013 et Aleksandra Pieczyn’ska et al., 2015
ont étudiés la dégradation du chlorure de 1-butyl-3-méthylimidazolium (IM14Cl) dissous
dans I'eau a l'aide d'anodes stables (IrPt, IrO,, PbO,) et de diamants dopés au bore (BDD). Les
résultats de la voltamétrie cyclique a démontré que l'oxydation électrochimique de I''M14"
avait principalement lieu indirectement via ‘OH et par d'autres entités chimiques telles que les
especes de chlore actif. Ainsi que les électrodes classiques (IrPt, IrO;) ne sont pas efficace
pour éliminer le IM14Cl. Cependant, I’efficacit¢ d’une oxydation électrochimique a été

réalisée au niveau d'électrodes «non actives» telles que PbO, et BDD [229, 230].

Un autre procédé éléctrochimique a été proposée par J. Gao et al., 2014. lls ont étudiés la
dégradation de liquides ioniques a base d'imidazolium en solution aqueuse par électrolyse au
plasma. Leurs résultats ont indiqué que les LIs avec des concentrations initiales de 1,0 a 4,0
9/100 ml se décomposaient facilement sous une tension appliquée de 600 V en moins de 120
minutes. De plus, le rendement énergétique était généralement supérieur a 2,0 g/kWh, ce qui
correspond a environ 100 fois la dégradation du méthylorange. Ils ont conclus que la
production d'oxygéne, des radicaux hydroxyles et de peroxyde d'hydrogéne par électrolyse au

plasma étaient importants lors de I'oxydation des LIs testes [231].
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La dégradation du salicylate de 1-butyl-3-methylimidazolium ([omim][sal]) a été menée par
Banic et al., 2016. IIs ont comparé I’efficacité de quatre procédés différents (TiO2/H,0,, TiO,
Degussa P25, 7,2Fe/TiO,/ H,O, and H,0;) a I’obscurité et en présence de UVA ou de
rayonnement solaire. Les expériences menées a 1’obscurité ont montré que le systéme 7,2Fe/
TiO,/H,0; est le plus efficace. Ainsi, en présence de la lumiere, il apparait une dégradation de
bmim tres efficace, dans tous les cas etudies. Les auteurs ont pris en compte I’influence de la
nature de 1’eau, cinq différentes eaux ont été examinées (étang, pluie, puisard, rivicre et
condensat) a I'obscurité et sous une lumiere solaire simulée. Pour tous les processus et tous les
types d'eau en présence de rayonnement solaire, un effet positif remarquable de la matiére

organique naturellement dissoute sur I'efficacité de la dégradation a été observe [232].

Des études de dégradation par photocatalyse hétérogene ont été élucidées par plusieurs
chercheurs. Paola Calza et al., 2015 ont étudiés la dégradation La transformation photo-
induite de deux liquides ioniques, I’hydrogénosulfate de 1-methylimidazolium (HMIM) et
I’hydrogénosulfate de 1-éthyl-3 méthylimidazolium (EMIM) en présence de dioxyde de titane
(TiOy). lls ont surveillés la disparition du substrat, les produits de transformation (TP), le
degré de minéralisation et la toxicit¢ des systemes irradiés. Ils ont constatés qu’une
minéralisation compléte et une libération steechiométrique d'azote ont été obtenues pour les
deux composés moins de 4 heures apres l'irradiation [233]. D’autres études concernant le
méme procédé (photocatalyse hétérogéne) ont été étudiés par Ameur BOUTITI et al., 2016
[234]. lls ont comparés deux différents procédées UV/H,O, et UV/TIO, pour la
Photodégradation du 1-hexyl-3-méthylimidazolium en jouant sur le réle du pH et des ions
chlorures en solution aqueuse. Ils ont constatés que 1’effet du pH sur la vitesse de dégradation
dépend non seulement de la charge de surface de TiO,, mais également de la formation de
radicaux hydroxyles libres. Ainsi, ils ont démontrés I'absence d'effet des concentrations de
chlorure sur la dégradation de HMImCI dans le mélange UV (254)/H,0, a pH naturel.
Cependant, dans le procédé UV (300-800 nm)/TiO,, le chlorure a une concentration élevée a
entravé la dégradation. Ils ont conclus que la photodégradation du HMImCI était fortement
affectée par les concentrations de chlorure en solution aqueuse acide dans les deux procédés
étudiés. Récemment, Paola Calza et al., 2018 ont évalués la transformation photocatalytique
de liquides ioniques a base de pyridinium dans I'eau. Ils ont notamment analysé 1’effet de la
longueur de la chaine alkyle, le type d'ion inorganique et le type de substituant sur le taux de
disparition, I'étendue de la minéralisation, la toxicité aigué et le mécanisme de transformation.

Leurs résultats ont démontrés que quelle que soit la chaine alkyle ou le nombre de substituant,
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la transformation implique une attaque de la chaine alkyle, se poursuit par la formation de

composes inoffensifs et la minéralisation est facilement obtenue en 4 heures [235].

4. Conclusion

Dans ce chapitre, une synthése bibliographique sur les liquides ioniques a été réealisée. Ainsi,
les méthodes de traitement des eaux et les travaux publiés sur la dégradation des polluants
organiques et plus précisément, les liquides ioniques. Ces données bibliographiques mettent

en évidence la nécessité de la dépollution de ces eaux usées.

Ce chapitre a démontré également que 1’ensemble des travaux antérieurs prouvent la capacité
des radicaux hydroxyles, en tant qu’oxydants puissants, a dégrader la matiere organique. Ces
radicaux produits par divers processus sont capables de dégrader la quasi-totalité des
polluants organiques persistants a cause de leur pouvoir oxydant trés élevé et de leur non
sélectivité vis-a-vis des micropolluants organiques. lls sont essentiellement produits par
plusieurs processus tels que : 1’ozonation, la photochimie, la sonolyse (irradiation

ultrasonique), par voie électrochimique ou par la réaction de Fenton et photo-Fenton.

Au cours de ce travail nous nous sommes intéressés a I’étude de la dégradation
photochimiques d’un liquide ioniques a base de pyridinium (le bromure de hexylpyridinium)
en solution aqueuse en utilisant différents procédés d’oxydartion avancée en milieu homogéne
et hétérogene tels que UV, H,0,/UV, Fenton (Fe?*/H,0,), Photo-Fenton (Fe?*/H,0,/UV) et la
photocatalyse hétérogéne par ZnO et TiO, P25.
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Chapitre 11 Techniques expérimentales et méthodes analytiques

Dans ce chapitre, nous présentons les produits et les réactifs utilisés, les propriétés physico-
chimiques du polluant étudié, ainsi que les méthodes expérimentales et analytiques propres

pour cette étude.

1. Produits chimiques

1.1. Substrat étudié

Le substrat utilisé comme composé modéle appartient de la famille des liquides ioniques a
base d’un cation pyridinium : le bromure de 1-hexylpyridinium. Ce substrat est fourni par la
société lolitec avec une pureté > 99%. Ce dernier a été utilise sans aucune purification
supplémentaire. L’ensemble des propriétés et des caractéres physico-chimiques de ce polluant
sont récapitulés dans le tableau suivant :

Tableau 11.1 : Propriétés et caractéristique physico-chimiques du HPyBr.

Propriété
=
l =
Structure
Br
H,C
Formule brute C1iH1sNBr
Masse molaire (g mol™) 244,17
Point de fusion (°C) 109
Forme physique Couleur jaune, Sel liquide
Solubilité Trés soluble
Solvant pour I’extraction liquide-liquide et
Utilité solide-liquide pour la récupération élective
de composites plastiques [1]
. 1 CL50 envers Daphnia Magna, Vibrio Fisheri et
Toxicité (mg L) Artemia Salina = 2,86, 175 et 21 [2]
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1.2. Réactifs chimiques

Les réactifs utilisés sont regroupés dans le tableau 11.2.

Tableau 11.2 : Réactifs et solvants utilisés

Techniques expérimentales et méthodes analytiques

Nom Formule Provenance Pureté
Acide perchlorique HCIO, VWR Prolabo 70%
Acide acétique C2H40; VWR Prolabo 100%
Acide humique Sigma-Aldrich
Acide phosphorique H3PO, Sigma-Aldrich > 85%
Acide sulfurique H,SO, Panreac 98%
1, 10 O-phénanthroline C12HsN; Fluka > 99%
Chlorure de sodium NaCl Labosi 99,5 %
Chloroforme CH;CH VWR Prolabo 99%
Carbonate de sodium Na,CO3 Labosi 99%
Dichromate de potassium K2Cr,07 VWR Prolabo 99%
Sulfate de fer heptahydraté FeSO,7H,0 Codex 99,5% — 104,5%
Hydroxyde de sodium NaOH VWR Prolabo > 98%
Hydrogénocarbonate de sodium | NaHCO;3 VWR Prolabo 99,7 - 100,3 %
Isopropanol C3HgO Scharlau 99,8%
Peroxyde d’hydrogéne H,0, VWR Prolabo 30%
Sulfate de sodium Na,SO, Sigma-Aldrich 99%
Acetonitrile CH5CN VWR Prolabo 99% grade CLHP
Sulfate de mercure HgSO, VWR Prolabo 98%
Sulfate d’argent AgSO, Fluka 99%
Dichromate de potassium K2Cr,0y VWR Prolabo 99%
Phtalate de potassium (KHP) CgHs04K Sigma-Aldrich 99,95%
Benzéne CeHe VWR Prolabo 99,5%;
[ =)
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Chlorure de titane TiCly Fluka Analytical 98 %

Acétate de sodium C,H3NaO, VWR Prolabo > 99%:;

1.3. Semi-conducteurs (Catalsyeurs)

Deux différents photocatalyseurs ont été utilisés dans cette étude, sont les plus communément
connus en photocatalyse, a savoir :

e [’oxyde de titane TiO, Degussa P25
e [’oxyde de zinc ZnO vieille montagne.

Le TiO, P25 a été obtenu de la société Degussa et était principalement sous forme d'anatase
(80% d'anatase, 20% de rutile), avec une taille de particule moyenne de 20 nm et une surface
spécifique BET de 55 m%g™ [3].

L'oxyde de zinc (ZnO) a été fourni par Vieille-Montagne SA (France). Sa surface spécifique
(BET) était de 9,4 m?g™ [4] et la taille moyenne des particules était de 43 nm selon la DRX
(formule Debye — Scherrer). Les principales impuretés sont le Cd, le Fe et le Pb [4].

Le tableau 11.3 récapitule les caractéristiques physico-chimiques des deux semi-conducteurs
utilisés.

Tableau 11.3 : Caractéristiques physico-chimiques des semiconducteurs utilisés.

Valeurs
Parametres TiO, P25
ZnO
Degussa
Bande-gap (eV) 3,2 3,2
Surface spécifique par BET (m?g™) 9,4 55
. i 43 selon DRX
Taille moyenne des particules (nm) (Figure 11.1) 20
80,16 % Zn
. 80 % anatase
Composition (%) 19,84 % O ]
20 % rutile
selon EDX
Cd=3,5x10"
Impuretés (ppm)
Fe =2x10""
Pb=10"
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1.3.1. Caractérisation de la poudre ZnO

1.3.1.1. Diffraction des rayons X (DRX)

La diffraction des rayons X est une méthode de caractérisation structurale incontournable
dans le domaine des matériaux. Cette méthode ne s’applique qu’aux matériaux cristallins
(mono- ou polycristallins). Elle permet notamment de déterminer la structure des matériaux
¢tudiés, d’en différencier les phases, mais aussi de déterminer la forme et la taille des
cristallites.

Le spectre de diffraction des rayons X sur la poudre ZnO vieille montagne a été enregistrés
sur d’un diffractométre de type XPERT-PRO ou un rayonnement X provenant de I'émission
Ka du cuivre allant de 5 a 100 °, de longueur d'onde A = 1,540980 A° avec V = 40 volt et
| =40 mA.

La diffraction des rayons X constitue une empreinte de chaque matériau. L’identification du
matériau et de la structure est effectuée par une comparaison des spectres obtenus avec les

données d’une base de référence nommées ASTM (American Society of Testing Materials).

3500 ZnO
3000
2500 +

2000 +

Intensity

1500

1000

| — J\.JUL Jt

T T T T T T T T T T
0 20 40 60 80 100
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Figure 11.1: Diffractogramme de la poudre ZnO vieille montagne.

Le diffractogramme présenté sur la figure 1.1, dans un domaine angulaire en 2 théta allant
de 5 a 100°, montre bien que le composé analysé est I’oxyde de zinc de type Wiirtzite, avec
des raies intenses et symétriques indiquant une bonne cristallinité du composé. La largeur a
mi-hauteur des pics de diffraction X est relativement large ce qui montre que la taille des

cristallites de I’oxyde ZnO est de I’ordre nano.
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La comparaison avec les données des fichiers ASTM (Figure 11.2) montre que la poudre

obtenue n’est autre que ZnO pur avec une structure hexagonale compacte.

5¥5: Hexagonai ‘Space Group: [PE3mG (188) Acpact el Viave Vectar

SSFOM, FiaT) = 38 670,033, 28) Meling ant; 1843(12) K

@ s R (aeaon A [ 20 mwmom |

Blc S0 - Ko a0 A
Figure 11.2 : Diffractogramme X de ZnO [00-005-0664] extrait du fichier ASTM.

Les trois pics plus intenses situés a 20 = 31,814 (100), 2 6 = 34,492 (002), 2 6 = 36,316 (101)
de structure hexagonale et paramétres de maille élémentaire a = b = 3,24332 °A et
¢ =5,19626 A° d’apres le fichier du logiciel JCPDF2 (00-05-0664).

Calcul de la taille cristalline estimable
La taille de cristallite (D) estimée a partir de la largeur a mi-hauteur des pics diffraction (B) a
été calculée en utilisant la formule de Debye — Scherrer suivante [5]:
_09x%x4(4°)
B (rad)xcos 6@
On aA =1,540980 A°
Cos 8 =cos (2 0/2)
D’apres le plan hkl du pic (101)
26 (101) = 36,3169
6 = 36,319/2 = 18,158 °
Cos (18,158) = 0, 9501
B =0.1974 ° = 0,003447 radian

(Equation 11.1)
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Alors :

_0,9%1,540980 4°
"~ 0,0034473(rad)x0,9501

=423,38 A°=~ 43 nm.

1.3.1.2. Microscopie Electronique a Balayage (MEB /EDX)
Le microscope électronique a balayage présenté sur la figure 11.3 est de type Jeol JSM 6400,
disponible a l'unité de microscopie des services de soutien a la recherche de I'Université de La

Corogne (Espagne).

Figure 11.3 : microscope électronique a balayage JEOL JSM 6400.

Cet équipement a été utilisé afin de fournir rapidement des informations sur la morphologie et
la composition élémentaire d’un objet solide. Ce dernier est constitué de deux appareillages
couplés : un MEB ; une technique qui consiste en la détection des signaux provenants de
I’interaction d’un faisceau d’¢lectrons d’énergie Eq sur la surface d’un échantillon, capable de
produire des images en haute résolution de la surface d’un échantillon. Un microanalyseur X ;
qui permet d’obtenir simultanément des informations sur les ¢léments (nature et concentration

relative) présents au sein de I’échantillon (via le signal des rayons X).

L’image MEB de la poudre ZnO est représentée dans la figure 11.4.
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1 Clantran lnnnmn~ 4

Figure 11.4. L image MEB du ZnO vieille montagne.

Le tableau 11.4 reporte les pourcentages massique et atomique des constituants du ZnO
obtenus par microanalyse.

Tableau 11.4 : Pourcentage massique et atomique du ZnO.

(0] 0,9939 19,84 50,27 0] 0,9827 18,37 47,91
Zn 0,9439 80,16 49,73 Zn 0,9239 81,63 52,09
Total 100,00 Total 100,00

2. Photoréacteurs et sources d’irradiation

2.1. Irradiation monochromatique & 254 nm

Les expériences d’irradiation a 254 nm, ont été réalisées dans une enceinte cylindrique,
comprenant un réacteur tubulaire en quartz placé au centre de 2,5 cm de diametre et d’une
lampes UV « germicides » & vapeur de mercure basse pression (I = 0,04 mW cm?) et
entourant ce réacteur dans une symétrie parfaite, le refroidissement est assuré par un
ventilateur. L’émission de cette lampe est caractérisée par un rayonnement monochromatique
a 254 nm. Il est a préciser que tout le dispositif interne est placé dans le sens vertical de

I’enceinte. Le spectre d’émission de cette lampe est présenté sur la Figure 11.5.
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Lamoe uv 254 nm

Enceinte cylindrique
en acler

Réacteur en quartz

— Vantilation

Figure 11.5 : Dispositif expérimental utilisé pour les irradiations a 254nm (a). Spectre
d’émission d’'une lampe germicide 254 nm (b).

2.2. Irradiation en lumiere monochromatique a 365 nm

Le dispositif d’irradiation a 365 nm a été réalisé dans une enceinte cylindrique. La lampe UV
utilisée est une lampe Philips HPW 125 émettant principalement un rayonnement
monochromatique a 365 nm filtrées par un globe noir (plus de 80 % de la puissance
rayonnante), est placée dans le sens vertical du cylindre. Cette lampe est a vapeur de mercure
moyenne pression. Un réacteur en pyrex de diamétre 2 cm est placé au centre, entouré par une
circulation d’eau de facon a éviter 1’échauffement de la solution. L’agitation magnétique
assure 1’homogénéité de la solution pendant les irradiations. L’intensité lumineuse a 365 nm

est mesurée a ’aide d’un radiométre 1,9 mWem™ (Figure 11.6).

=
1 Miraircylindrigue. 3 g
2 Réacteur. i
3 Chemise de refroidissement. 8
4 Lampe UV HPW 125.
3 Agitatenr magnétigue.
-
1 ==
-3
-
2
-
-
S
-
- -
-
=
g
5 .

Figure 11.6: Dispositif expérimental utilisé pour les irradiations a 365nm (a). Spectre
d’émission monochromatique UV-A d’une lampe globe noir 365nm (b).
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2.3. Irradiation polychromatique (300 nm <lirr< 450 nm)

Le dispositif d’irradiation utilisé¢ est constitué d’un cylindre métallique a base elliptique a
I’intérieur duquel est placé, a I’endroit de 1’'un des axes focaux, un tube fluorescent (I = 0,45
mW cm™) de type « Philips TLAD 15 W/05 » (Figure 11.7.a). Le spectre d’émission de cette
lampe présente un maximum vers 365 nm et une largeur de bande a mi-hauteur de 50 nm
(Figure 11.7.b). Le réacteur en Pyrex muni d’une double enveloppe permettant une circulation
d’eau (diametre de 2 cm), est placée selon ’autre axe focal. Ce réacteur doit répondre a deux
impératifs : éviter la perte du réactif par évaporation d’une part, et permettre le
renouvellement en oxygene, d’autre part. L’homogénéité du milieu est assurée par une
agitation magnétique. Les essais ont été effectués dans un systéme réactionnel isotherme

(20 £ 1 °C) maintenue avec un bain d'eau.

Water inlet J Cylindrical

e enclosure

9

Quartz reactor
Pump

Water outlet

L

N ==
Agitator

a

Figure 11.7 : Schéma du photoréacteur utilisé(a). Spectre d’émission de la lampe
polychromatique (Philips TL-D), 300 nm < A irr < 450 nm (b).

2.4. Irradiation en lumiére solaire naturelle

Les tests sous rayonnement solaire naturel ont été effectués pendant des journées ensoleillées
a Constantine (Algérie), dans la station solaire du laboratoire des Sciences et Technologies de
I’Environnement pendant le mois de juin 2017, latitude 36° 20" N, longitude 6° 37' E. Les
experiences ont été effectuées dans un réacteur cylindrique en pyrex (40 cm de long et 2,5 cm

de diametre) placée verticalement (Figure 11.8). Le mélange réactionnel a été agité en continu
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avec un barreau magnétique. L’intensit¢ UV été mesurée a la surfacé du réacteur par un
radiométre VLX-3W de Vilber équipé de sondes centrées sur 254 et 365 nm. La moyenne du
flux photonique & 365 nm est de 1,785 mW cm? Dans toutes ces conditions
environnementales, la température de la solution augmente avec les temps d’irradiation pour

atteindre 38°C a la fin de I’expérience.

Réacteur

Rayonnements solaires «————— Solution a irradier

e

. = —— Agitateur magnétique

Figure 11.8 : Schéma du réacteur en mode solaire.

3. Méthodologie et démarche expérimentales
Durant ces travaux, tous les solvants utilisés sont de qualité analytique, les solutions ont été
préparées avec de I’eau ultra pure fournie par un appareil Milli-Q (Millipore, Bedford, MA,

USA). L’eau est controlée par son pH et sa résistivité (>18 MQ.cm).

3.1. Préparation des solutions meres
> Solution mére du HPyBr (10° mol L™)

0, 01221 g du HPyBr a été dissoute dans 500 ml d’cau ultra pure a température ambiante, une
protection de la lumiére et une agitation a été maintenue pour obtenir la concentration voulue
du HPyBr. Les concentrations exactes des solutions filles du HPyBr ont eté déterminees par
CLHP. Les solutions et la phase mobile ont été filtrées avant 1’analyse CLHP a ’aide d’un

filtre millipore (0,45 pm).
> Solution mére du Fe?* (10 mol L™)

0,139 g de Fe(S0O,).7H,0 a été dilue dans une fiole de 50 ml a température ambiante, une
protection de la lumiére et une agitation jusqu'a une dissolution compléte a été maintenue, la

solution est fraichement préparée.

73

——
| —



Chapitre 11 Techniques expérimentales et méthodes analytiques

> Solution mére du 1,10 O-phénanthroline (1 g L™)

Une quantité de 0,1 g de 1,10 O-phénanthroline a été dissoute dans 1000 ml d’eau ultra pure a
température ambiante. Une protection contre la lumiére et une agitation jusqu'a une

dissolution compléte des cristaux a été maintenue, la solution est fraichement préparée.
» 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 1 N d’acétate de sodium, 360 ml d’acide sulfurique (1 N) et complétée jusqu’au trait
de jauge avec de I’eau.

> Solution mére du peroxyde d’hydrogéne (1 mol L™)

0,097 ml du peroxyde d’hydrogéne (30 %) a été diluée dans 100 ml a température ambiante,
une protection de la lumiére et une agitation jusqu'a une dissolution compléte a été maintenue.
Aprés préparation, la solution est conservée au réfrigérateur, une vérification de 1’absorbance

est faite avant chaque utilisation.
» Solution acide de chlorure de titane pour le dosage du peroxyde d’hydrogéne

La solution acide a été préparée en diluant 10 ml de TiCl, dans 1 litre d’une solution d’acide
sulfurique (2N).

Notation : Le TiCl, présente un risque de sa capacité a réagir de facon explosive avec I'eau.
Au contact de I'air humide, il forme des nuages opaques de dioxyde de titane et de chlorure
d'hydrogene. Il est donc impératif de travailler avec précaution.

> Solution mére du benzéne (2x102 mol L™) pour le dosage des radicaux ‘OH

0,89 mL de benzene a été dilué dans 500 mL & température ambiante et a I’abri de la lumiere.
L’agitation a été maintenue jusqu'a homogénéisation. La solution est ensuite conservée au
réfrigérateur. Des solutions filles de 7.10° mol L™ ont été préparées & partir de la solution

meére pour le dosage des radicaux hydroxyle dans les différents systéemes étudiés.
» Solution acide pour la mesure de la DCO

Pour la préparation de la solution acide, 0,66 g de sulfate d’argent cristallisé ont été dissouts

dans 100 ml d’acide sulfurique concentré.

3.2. Préparation des solutions des mélanges substrat/sels
D’une part, on prépare 500 ml d’une solution mere du HPyBr avec une concentration égale a
10° mg L'l; d’autre part, une solution de sels (NaCl, Na,SO4, NaHCOj3; et Na,CO3) de
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concentration égale & 1 mol L™ est préparée. Une série de concentration filles de sels ayant de
10" mol L™ jusqu’a 10™ mol L™ est rajoutée & une concentration initiale du liquide ionique
égale & 10 mol L™, avec un volume global de 100 ml de solution a irradié. Ce mélange est
introduit dans le réacteur & double enveloppe, en présence de 1 g L™ du catalyseur (soit ZnO
ou TiOy).

3.3. Etude thermique du substrat

Avant de procéder toute étude sur la photodégradation de notre polluant, nous avons tout
d’abord suivi la stabilité du substrat a I’obscurité et a température ambiante appelée
« évolution thermique » afin de nous affranchir de tout processus autre que photochimique.
Pour cela, des expériences ont été effectuées dans des fioles de 100 ml, enveloppées par un
capuchon noir et laissées a température ambiante. Les résultats expérimentaux montrent que

le substrat est stable en solution aqueuse.

3.4. Les essais d’adsorption

Les expériences d’adsorption ont été menées dans un batch réacteur de 100 ml de volume.
Ces essais ont été réalisés a 1’obscurité en introduisant une masse de chaque catalyseur (soit
ZnO ou TiO,) avec une concentration similaire de 1 g L™, pendant 120 min & une température
constante (T= 20 + 2 °C) et sous agitation magnétique continue (300 tours/min). La
température est controlée par la circulation d’eau dans la double enveloppe du réacteur et
assurée par un bain thermostaté. Les prélevements effectués aux temps de contacte requis a
I’aide d’une seringue et filtrées sur des membranes (Millipore HA 0,45um) permettant la
séparation des phases solides et liquides. L’analyse par spectrophotométriec UV-Visible
permettra de déterminer les concentrations résiduelles des substrats étudiés au cours du temps

durant le processus d’adsorption.

3.5. Photo-oxydation en milieu homogéne

Pour I’étude de la photolyse a 254 nm et a 365 nm, des solutions en HPyBr ont ét¢ irradiés
dans trois photoréacteurs différents (Figures 11.5, 11.6 et 11.7). Les prélevements ont été
effectués aux différents temps de réaction a 1’aide d’une seringue. Dans le procédé H,0,/UV
(254 nm), un volume approprié de chaque concentration de H,O, est ajouté. Pour le procédé
Fenton, I’ajout des réactifs (H,O», Fe2+), a la solution contenant le polluant se fait 1’'un
immédiatement apres 1’autre, I’addition du deuxieme réactif et aprés avoir compléter le
volume avec de I’eau ultra pure et homogénéisation de la solution, détermine le temps t =0 de

la réaction. Par contre pour le procédé photo-Fenton c¢’est I’illumination qui détermine le
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temps t = 0 et qui se fait directement apres homogénéisation de la solution contenant les trois
réactifs (substrat, H,O,, Fe?").

Dans cette partie, Nous avons évalué I’influence de différents paramétres sur le processus
photochimique en milieu homogéne afin de mieux comprendre les mécanismes mis en jeu.
Parmi ces parameétres, nous avons considére:

La concentration initiale du substrat,

La longueur d’onde d’irradiation,

Influence d’ajout de peroxyde d’hydrogéne sur la photolyse,

La concentration optimale en H,0,,

Effet de pH de la solution dans le systeme (H,0,/UV),

YV V. V V V V

La présence de piégeurs de radicaux,

> Effet des concentrations initiales de Fe** et d’H,0, sur le procédé Fenton.

3.6. Photo-oxydation en milieu hétérogéne

Une fois 1’équilibre d’adsorption est atteint, des suspensions des semi-conducteurs avec le
polluant en concentrations appropriées sont maintenues sous agitation magnétique afin
d’assurer ’homogénéité du milieu réactionnel et irradiées a 365 nm, cette longueur d’onde est
représentative de la lumiére naturelle et fait partie du spectre d’émission solaire. Par ailleurs,
la température est controlée par la circulation d’eau dans la double enveloppe du réacteur et
assurée par un bain thermostaté. Les échantillons sont prélevés a différents temps de réaction.
Les particules du semi-conducteur sont éliminées par filtration a travers des filtres en acétate

de cellulose (Millipore 0,45 um).

L’influence de différents parametres sur le processus photochimique en milieu hétérogene tels
que la concentration du substrat, la masse des catalyseurs, le pH initial, 1’ajout du peroxyde
d’hydrogene, 1’ajout des piégeurs a radicaux et des trous positifs, I’ajout des ions inorganiques

et les substances humiques a été étudiée.

4. Techniques analytiques

4.1. Analyse par spectroscopie UV-Visible

Les spectres d'absorption UV-visible des solutions ont été enregistrés sur un spectro-
photomeétre de type «Thermo scientific spectrophotometer» piloté par un ordinateur et
contr6lé par le logiciel « Thermo INSIGHT » pour la mémorisation et le traitement des

spectres (Figure 11.9). Les mesures ont été réalisées dans des cellules en quartz avec un trajet
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optique de 1 cm. Les blancs sont réalisés dans une cellule en quartz identique a la précédente

avec de I’eau ultra pure.

Figure 11.9 : Spectrophotometre UV-Visible «Thermo scientific».

Les mesures des concentrations résiduelles ont été obtenues par interpolation a l'aide des
courbes d'étalonnage en utilisant la loi de Beer-Lambert qui sert a établir une relation entre
I’absorbance, 1’épaisseur de 1’échantillon et la concentration des espéces absorbantes. Cette

relation s’écrit :

log(2) = eLC (Equation 11.2)

OU log(~2) représente I’absorbance A

Avec: g: Coefficient d’extinction molaire.

C : Concentration

L : Epaisseur de la cuve (cm).

lo: L’intensité de 1’énergie d’irradiation arrivant sur I’échantillon (Lumiére incidente)

I : L’intensité de la radiation qui a traversé I’échantillon (Lumiére transmise)

La loi de Beer-Lambert n’est vérifiée que si les conditions suivantes sont respectées :
- Lumiére monochromatique

- Solutions trés diluées

- Pas de réflexion, diffusion ou fluorescence du faisceau incident.

L’étalonnage a 6té réalisé, avec des concentrations en liquide ionique variant de 5x107
mol L™ & 2x10™ mol L™ a pH naturel. La courbe d’étalonnage du HPyBr est représentée sur la
figure 11.10.
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Figure 11.10 : Courbe d’étalonnage obtenue pour le dosage du HPyBr par spectrometre
UV-Visible.

4.2. Analyse par CLHP du HPyBr

Les concentrations du HPyBr ont été analysées par Chromatographie Liquide a Haute
Performance (CLHP) Shimadzu, équipée d’une colonne Supelco HC-C18 (5um, 250 mmx4,6
mm) et d’un détecteur a barrette d’iode SPD-M10A VP, d’un contréleur model SCL-10A VP
et d’une pompe model LC 8A (Figure 11.11). La phase mobile est un mélange d’acetonitrile
et d’eau ultra-pure avec un ratio de 70/30 acidifié a I’aide de 1’acide acétique concentré (100%
VIV) jusqu’au pH=3. Le débit utilisé au cours de ’analyse est de 0,5 ml min™. La longueur
d’onde de détection a été fixée a 259 nm. Le systeme est controlé par le logiciel « LC

solution» pour la sauvegarde et le traitement des chromatogrammes.
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Figure 11.11: Chromatographie CLHP Shimadzu du laboratoire LSTE.

D’apérs les conditions précédentes, le HPyBr (10 mol L™) a un temps de rétention de t,= 8 &

10 minutes selon la Figure 11.12.

14000 5 A =259 nm

12000
10000
8000 —

6000 —

Intensité

4000 +

2000 +

0 I é 6 9 12 15
Temps de rétention (min)

Figure 11.12 : Chromatogramme HPLC d’une solution de HPyBr, [HPyBr]= 10 mol L™.

La détermination des concentrations est basée sur 1’aire des pics chromatographiques a 1’aide

de la courbe d’étalonnage construite a partir des concentrations connues standard (Figure

11.13).
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Figure 11.13 : Courbe d’étalonnage obtenue pour le dosage du HPyBr par CLHP.

En effet, la concentration initiale du HPyBr a été fixée a 10 mol L™ pour la plupart des
expériences. Cette concentration, trés supérieure au niveau de pollution usuelle, a été choisie
pour des raisons de facilite I’analyse quantitative car nous ne disposons pas de techniques
permettant de suivre les produits organiques a 1’état de traces. De plus, cette valeur de
concentration donne un temps de contact largement suffisant pour le bon suivi de 1’évolution
de la concentration en fonction du temps de traitement; et permet aussi de suivre I’absorbance
par spectrophotométre et 1’aire du pic par CLHP sans avoir recours a des dilutions de la

solution du liquide ionique.

4.3. pH-métrie

Les mesures de pH des différentes solutions ont été effectuées a l'aide d'un pH meétre du type
«HANNA instruments» équipé d'une électrode de verre combinée (Figure 11.14). Le pH-metre
est préalablement étalonné avec des solutions tampons commerciales (pH = 4,7 et 10 de VWR
Prolabo). La précision des mesures est de l'ordre de 0,01 unité. Du HCIO,4 (1N) et / ou du

NaOH (1N) ont été majoritairement utilisés pour I'ajustement du pH a des valeurs précises.

80

——
| —



Chapitre I1 Techniques expérimentales et méthodes analytiques

Figure 11.14: Photographie d’un pH métre de type HANNA.,
4.4, Radiometrie

Un radiometre VLX-3W issus par Vilber Lourmat, Marne la Vallée, France (Figure 11.15),
équipé de deux sondes (cellules photo-électriques) permettant la mesure de I’intensité
lumineuse a différentes longueurs d’ondes. Les intensités lumineuses a 365 et 254 nm sont
évaluées a 1,9 mW cm™ et 0,04 mW cm™ respectivement.

v Sonde CX-365 : calibrée pour la zone spectrale 355-375 nm (UV-A).

v Sonde CX-254 : calibrée au spectrale 254 nm (UV-C).

Figure 11.15 : Radiometre VLX-3W équipé d 'une sonde CX.

4.5. Suivi de la minéralisation
4.5.1. Analyse par COT (Carbone Organique Total)

Les mesures du carbone organique total permettent le suivi de la minéralisation de la solution

sous irradiation et sa contenance en matiere organique.

Les mesures de la teneur en carbone organique total des solutions ont été réalisées a 1’aide

d’un analyseur Teledyne Tekmar (Figure 11.16). Les valeurs de COT ont été déterminées par
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I’oxydation catalytique. L’analyseur est équipé d’un injecteur d’échantillons et un détecteur
IR. Le volume d’injection des échantillons était de 2 mL. La calibration a été ajustée en

utilisant une solution de phthalate de potassium hydrogéne comme standard.

Pour déterminer la teneur totale en carbone, les molécules organiques sont oxydées en CO,
par 1’acide phosphorique qui est ensuite mesuré a l'aide d'un détecteur IR avec un débit de 175

mL min™. L’oxygéne a été utilisé comme gaz vecteur. La combustion a été réalisée a 750°C.

Avant ’étape de mesure de la teneur du carbone organique total, il s’agit de traité notre
polluant au sein du notre laboratoire (LSTE) par des catalyseurs de TiO, et ZnO et des lampes
UV a 365 nm. Apres 7 heures d’irradiation du polluant, 20 échantillons ont été¢ prélevés et
filtrés a I’aide d’un support filtre en acier. Ces échantillons ont été dilués 2 fois avec de I’eau
ultra pure, puis introduisis dans des flacons injectables et placées directement dans le COT

métre.

Figure 11.16: Photographie de I’analyseur Teledyne Tekmar COT.

4.5.2. Demande chimique en oxygene (DCO)
La demande chimique en oxygéne (DCO) est un parameétre qui représente le degré de la

pollution d’une eau. Ce parameétre est basé sur la consommation en dioxygene par les
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oxydants chimiques forts pour oxyder les substances organiques et minérales de I'eau. Durant
ce travail, la minéralisation en termes de DCO a été évaluée par la micro- DCO décrite selon
Thomas et Mazas [6], en utilisant le dichromate de potassium comme oxydant. Le principe
repose sur I’oxydation a chaud en milieu sulfochromique concentré des matieres organiques

présentes dans 1’échantillon et sur le dosage du chrome hexavalents résiduel.
Mode opératoire :

Introduire dans des tubes & essai :

- 3 ml de la solution acide (0,66 g de sulfate d’argent dissout dans 100 ml d’acide sulfurique
96%).

- 0,1 g de sulfate de mercure.

- 2 ml d’échantillon ou d’eau distillée pour le blanc.

- 1 ml de dichromate de potassium (8,33x10™ mol L™ pour les valeurs de DCO comprises
entre 5-150 mg L™ ou 2,5x10” mol L™ pour la gamme 2-30 mg L™). En effet, la gamme
utilisée dans notre cas est celle entre 5-150 mg L™

Apres fermeture hermétique et homogeneisation, les tubes sont placés dans un thermoreacteur
(Figure 11.17) WTW CR 3200 pendant 2 h a 150°C.

Laisser refroidir pendant environ 1 heure.

Figure 11.17: Réacteur de type DCO —HANNA C 9800 pour la combustion des échantillons a
480°C.

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).

La valeur de la DCO correspondante est exprimée par la relation :

[DCO (blanc) _DCO(t)]
DCOpianc

DCO(%) =

x 100 (Equation 11.3)
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DCO (piang) : DCO du blanc (mg L™).
DCOy : DCO de I’échantillon au temps t (mg LY.
La droite d’étalonnage obtenue en tracant la DCO en fonction de I’absorbance est représentée

sur la figure 11.18.
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Figure 11.18 : Courbe d’étalonnage de la DCO.

5. Méthodes de dosage chimiques

5.1. Dosage du Fe?*

Dans le but de doser les ions Fe?* lors de I’irradiation, une méthode de dosage colorimétrique
a ét6 utilisée. En présence d’ortho-phénanthroline, les ions Fe?* réagissent avec apparition
d’un complexe stable de coloration rouge-orangé [7]. La concentration en ions Fe?* d’une
solution peut alors étre déterminée par la mesure de son absorbance apres réalisation d’une
courbe d’étalonnage (Figure 11.19). Le coefficient d’extinction molaire € a 510 nm est de

11725 L mol™*cm™ [8].
Protocole expérimentale

Dans une fiole jaugée de 25 ml on introduit dans 1’ordre :

- Un volume VE de I’échantillon a analyser,

- 2,5 ml de la solution tampon d’acétate de sodium (pH= 4,5), cette solution est préparée a
partir d’un mélange d’acétate de sodium (1N) et I’acide sulfurique (IN).

- 2,5ml de 1,10-ortho-phénanthroline (1 g L™).

Le volume est complété avec de 1’eau ultra-pure jusqu’au trait de jauge.
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Apres 60 minutes de réaction a I’obscurité, 1’absorbance (DO) est mesurée a 510 nm, et les
concentrations en Fe®* sont calculées a ’aide de la relation suivante

[Fe?*] (molL™') = ADO X VT X e X L X VE (Equation 11.4)
ADO : (Absorbance de 1’échantillon — Absorbance du blanc de réactif) mesurées a 510 nm,
VE : Volume de la prise d’essai (ml),

VT : Volume totale de la fiole jaugée (ml),

L : trajet optique (cm),

€: coefficient d’absorption molaire déterminé par étalonnage.

En gardant la solution a 1’obscurité pendant environ une heure, il se forme un complexe stable
rouge-orangé de Fe(ll) coordonné par trois ligands de phénanthroline. La solution tampon
d’acétate de sodium (pH= 4,5) assure une acidité stable et nécessaire a la formation du

complexe.

0,25
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0,15 4

Absorbance

0,10 4

0,05 +
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Fe(Il)

Figure 11.19: Courbe d’étalonnage pour dosage de Fe*.

5.2. Dosage du peroxyde d’hydrogéne par la méthode au chlorure de titanium

Le dosage du peroxyde d’hydrogéne pour des concentrations entre 10 et 102 mol L™ a été
effectué par la méthode au chlorure de titanium. Le principe de cette technique est basé sur la
formation d’un complexe jaune résultant de la réaction du peroxyde d’hydrogene et le Ti(IV)
en milieu acide par le tétrachlorure de titane (TiCly) en présence de 1’acide sulfurique (H2SO,)
selon la réaction suivante (Réaction 11.1):

Ti** +H,0,+2H,0—H,TiO4+4H* (Réaction 11.1) [9]

85

——
| —



Chapitre 11 Techniques expérimentales et méthodes analytiques

Le protocole expérimental de cette technique consiste a mettre dans une fiole jaugée de 25ml:
- 2 ml d’une solution acide de chlorure de titanium.

- 2 ml d’une solution d’acide sulfurique concentrée (36 N).

- 5 ml de I’échantillon a analysé.

La solution est ensuite complétée avec de 1’eau ultra-pure.

Le mélange est laissé a I’obscurité¢ pendant environ 10 min pour que tout le peroxyde
d’hydrogéene réagisse. La lecture de 1’absorbance s’effectue a 410 nm [9].

Les concentrations en H,O, sont calculées a 1’aide de la relation suivante :

[H202] (mol L-1)=ADO XVTe x|l XVE (Equation 11.5)
ADO : (Absorbance de 1’échantillon — Absorbance du blanc de réactif) mesurée a 410 nm.

Le coefficient d’extinction molaire de ce complexe est égal & 737 L mol™ cm™, il est proche
de celle de la littérature [10] (Figure 11.20).

0,020
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0,008
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0,004

0,000
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Figure 11.20: Courbe d’étalonnage pour dosage de H,0..

5.3. Dosage des radicaux hydroxyle ‘OH par la méthode de benzéne

Le piégeage des radicaux "“OH par le benzéne & une concentration élevée (7 mmol L™?) a été
utilisé pour déterminer le rendement de la formation des radicaux "OH [11,12]. En effet,
I'nydroxylation du benzene par les "OH pour produire le phénol (Réaction 11.2) est un

processus sélectif avec (k = 8,11 x 10° L mol™ s™).

OH

. hv (Réaction 11.2)
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Théoriquement tous les ‘OH devraient étre piégés par le benzéne. La formation du phénol a
été suivie par chromatographie ou 1'éluent est constitue d’un mélange acétonitrile/eau (30/70,
v/v) avec un débit de 1,0 mL min et en fixant la longueur d’onde de détection a 270 nm. La
concentration de phénol a été déterminée par interpolation de la droite d’étalonnage
représentee sur la Figure 11.21.
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Figure 11.21: Courbe d’étalonnage du phénol par CLHP a 270 nm.
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Chapitre 111 Dégradation du HPyBr en milieu homogéne

Introduction

Les technologies photochimiques sont simples d’utilisation, propres et peu colteuses. De
plus, elles ont la particularité de pouvoir a la fois désinfecter et traiter les contaminants. Ainsi,
au cours de ces dernieres années, elles sont devenues trés attractives et sont susceptibles de
remplacer des techniques de traitement conventionnelles telles que 1’adsorption sur charbon
actif et la biodégradation. En effet, I'application de la lumiere UV pour la photodégradation

des polluants organiques peut étre classée selon deux principaux secteurs :

- Photodégradation directe, qui procéde a I'excitation directe du polluant par la lumiere UV.

- Photooxydation (photolyse combinée), qui comporte l'utilisation de la lumiere UV et d'un
oxydant, principalement le peroxyde d’hydrogéne H,O,/UV, I’0zone, O3/UV ou le réactif
de Fenton, pour lancer l'oxydation, par la production des radicaux qui attaquent les
polluants organiques.

Dans ce chapitre, nous présenterons les résultats obtenus et les discussions concernant les

expériences portées sur la dégradation du bromure de hexylpyridinium (HPyBr) en milieu

homogeéne par méthode photochimique pure (photolyse directe) ou par différents procédés

d’oxydation avancée en phase homogéene (H,O,/UV, Fenton, photo-Fenton). Pour ce faire,

nous avons déterminé successivement :

- La photolyse directe du HPyBr a différentes longueurs d’ondes : 254 nm, 365 nm (mono
et polychromatique) et en milieu solaire.

- La photo-oxydation par H,0,/UV a 254.

- le systéme fenton (Fe**/H,0, et photo-Fenton (Fe**/H,0,/UV).

L’influence de quelques paramétres expérimentaux sur la vitesse de dégradation comme : le

pH de la solution, la concentration initiale du substrat, le flux photonique et celle du peroxyde

d’hydrogene sera examinée.

Finalement, une étude comparative sera dégageée entre les différents procédés de dégradation.

1. Spectre d’absorption UV-Visible du bromure de 1-hexylpyridinium

Le spectre d’absorption UV-visible d’une solution aqueuse de HPyBr (10™ mol L™?) & pH
naturel (pH = 5,9 + 0,2) représente un épaulement autour de A = 210 nm et une absorption
maximale & Amax = 259 nm qui correspond a la transition n-* située sur le cycle pyridinium.
Le coefficient d’absorption molaire € égal & 4372 + 10 L mol™ cm™ comme il est illustré sur

la figure 111.1.
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Figure 111.1 : Spectre d’absorption UV-Visible du HPyBr ([HPyBr] = 10" mol L™, pH=5,9).

De plus, les spectres UV-Visible de la solution ont été enregistrés a pH libre = 5,9, a pH

acide= 2 et 3 et a pH alcalin= 8 et 11. Le pH n’affecte pas le comportement du substrat en

milieu aqueux, 1’étude ne montre aucun déplacement de la bande d’absorption maximale lors

de la variation du pH de la solution, ce qui traduit que cette molécule est stable a différent pH

(Figure 111.2).

Absorbance
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2,0

164 |

124 |

08 %

0,4

—pH=2
pH=3
——pH,,. =598
pH=8

——pH=11

Longueur d'onde (nm)

400

Figure 111.2 : Spectres d’absorption UV-visible d 'une solution aqueuse de HPyBr

(10*mol L) & différents pH.
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2. Etude de la phototransformation directe du HPyBr

Etant donné que la lumiére représente une composante fondamentale du procédé
photocatalytique, la dégradation du HPyBr par photolyse directe a été examinée, dans le but
de vérifier la contribution de celle-ci dans le processus de la photocatalyse dans nos
conditions expérimentales (pH = 5,9 £ 0,2 et T =20 + 1 °C). En effet, Il est connu que les
rayonnements UV sont susceptibles d’exciter les molécules organiques a des longueurs
d’ondes adéquates, le résultat est une rupture homolytique conduisant dans certains cas a des

radicaux, especes tres réactives pouvant dégrader le polluant.

2.1. Etude thermique (Stabilité du substrat a I’obscurité)

A 'obscurité, la concentration d’une solution aqueuse de (10™ mol L™) de HPyBr est restée
relativement constante pendant la période des expériences (Figure 111.3). Donc les solutions
de HPyBr sont stables thermiquement : il n’y a pas de dégradation en absence de la lumiére et
a température ambiante. On peut donc conclure que la phototransformation reste la voie

principale de sa dégradation.

1,0

0,8 4

0,6 4

c/c,

0,4 -

0,2 4

0.0 T T T T T T T T T T
0 50 100 150 200 250

Temps (min)

Figure 111.3 : Suivie d une solution de HPyBr (10 mol L) a I"obscurité pendant 4 heures.

2.2. Dégradation photochimique du HPyBr a 2=254 nm

L’étude de la phototransformation du HPyBr en solution aqueuse et sous irradiation a 254 nm
a été réalisée par deux méthode; (i) Méthode spectroscopique : le suivi du spectre
d’absorption de la solution permet d’obtenir des renseignements globaux sur 1’évolution de la

solution pendant 1’irradiation, (ii) : Méthode chromatographique; le suivi du chromatogramme
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de la solution permet de connaitre les cinétiques de disparition du HPyBr ainsi que celles des

apparitions des sous-produits.

2.2.1. Etude spectroscopique

L’irradiation & 254 nm d’une solution de HPyBr (10* mol L™) a été suivie par
spectrophotométrie UV-visible. L’évolution du spectre UV-Visible d’une solution de HPyBr
irradiée pendant 2 heures montre une forte diminution de I’absorbance dans le domaine 230-
270 nm, se traduisant par une diminution de la concentration du substrat (Figure 111.4).
L’évolution des spectres montre également une augmentation de 1’absorbance entre 330 et
410 nm. Cela peut étre d0 a la formation d’intermédiaires réactionnels qui absorbent dans ce
domaine. Deux points isobestiques & 236 nm et a 273 nm ont été observés lors du
déplacement du maximum d’absorption qui se produit essentiellement pendant 5 minutes
d’irradiation, se traduisant par la formation de sous-produits de dégradation.

L’examen de ces spectres ne permet pas d’évaluer la disparition du HPyBr, ni de déterminer
la nature des sous-produits. En effet, les sous-produits et le substrat absorbent dans le méme

domaine de longueur d’onde, I’étude cinétique et analytique ont été suivis alors par HPLC.

1,44
——t=0min
———t=5min
t=10 min
——t=15min
t=30min
———t=45min
t =60 min
——t=90 min

1,2 4|

Absorbance

: .
300 400 500
Longueur d'onde (nm)

Figure 111.4 : Evolution des spectres UV-visible d 'une solution aqueuse de HPyBr
(10" mol L) irradiée & 254 nm pendant 2 heures.

2.2.2. Etude chromatographique par CLHP
La figure 111.5 présente I’évolution de la concentration de HPyBr (10 mol L™) en fonction
du temps d’irradiation. Une dégradation totale du substrat est observée au bout de 60 minutes

d’irradiation. On observe aussi une décroissance rapide au début puis elle diminue, cela est
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attribué a la diminution de la concentration du substrat qui est en compétition avec la
formation des sous-produits. La variation de In Co/C en fonction du temps, ou Cy et C
représentent les concentrations de HPyBr a t=0 et a I’instant t respectivement, est bien linéaire
avec un coefficient de détermination (R?) égale a 0,99. La cinétique de dégradation est de
pseudo premier ordre avec une constante de vitesse de réaction apparente (k) de 0,124 min™ et

le temps de demi-vie (t12) est de I’ordre de 5,6 minutes.

1,0

0,8 4

0,6 1

c/c,

0,4

0,2 1

0,0

0 20 40 60 80 100
Temps (min)

Figure I11.5 : Cinétique de dégradation du HPyBr (10 mol L™) & A= 254 nm, Dans !’insert :
variation de In Co/C en fonction du temps.

Les résultats obtenus sont complétement différent, de ceux obtenus par Boutiti et al.,2017
[1] ; ou ils ont trouvé que seulement 38% d’un liquide ionique de la famille des imidazolium
(BMIMCI) a été dégradé aprés 4 h d’irradiation par photolyse directe avec 3 x10”° mol L™ de
BMImMCI. Stepnowski et al.,2005 [2] aussi ont trouvé que les taux de dégradation par
photolyse directe de cette méme famille (imidazolium) tels que ’'OMIM, HMIM, EEIM,
MIM et BMIM apres 6 h d’irradiation sont 8%, 12%, 18%, 65% et 57% respectivement avec
une concentration initiale du liquide ionique de 1 m mol L™. Cette différence de résultats peut
étre expliquée par la forte absorbance de la lumiére UV (254 nm) par les molécules du HPyBr
dans le domaine 230 nm a 270 nm. Tandis que les imidazoliums n‘absorbent pas a 254 nm,

ils possédent un maximum d’absorption seulement a 210 £2 nm.

2.2.3. Comparaison de ’analyse par CLHP et UV-Visible
La vitesse initiale de disparition du HPyBr analysée par CLHP (Vo = 5,13x 10°° mol L™ min™)

est du méme ordre de grandeur comparée a celle analysée par spectrophotométrie UV-Visible
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(Vo= 4,61x10"° mol L™ min™), Cependant, la disparition du substrat est moins rapide aprés 10
minutes d’irradiation (Figure 111.6). Cette différence est due a la contribution des produits
intermédiaires dans la mesure de 1’absorbance. On peut donc conclure que I’CLHP est le

moyen le plus adéquat pour le suivi cinétique du liquide ionique.

1,0

—=a— UV-Visible
—e — HPLC

c/c,

100
Temps (min)

Figure 111.6 : Comparaison des cinétiques de dégradation du HPyBr (10 mol L™) & 1= 254
nm, suivie par CLHP et spectroscopie UV-Visible.

2.2.4. Influence de la concentration initiale du HPyBr

Les expériences de la phototransformation du HPyBr par photolyse a 254 nm ont été réalisées
a différentes concentrations initiales du composé. La figure 111.7 montre 1’évolution cinétique
du processus de dégradation du polluant, pour différentes concentrations (5x107,

10™ et 3x10™* mol L) en fonction du temps d’irradiation.

Les résultats obtenus dans ces conditions, permettent de déduire que le rendement
d’élimination augmente lorsque la concentration initiale augmente aussi. En effet, aprés 30
minutes d’irradiation, nous avons obtenus des rendements et des concentrations
photodégradées de : 3x10™ mol L™ (Cgisparue = 1,95%10™ mol L), 10 mol L™ (Caisparve
=0,97x10™ mol L) et 5x10®° mol L™ (Cyisparee = 5%10° mol L™). Ces expériences montrent
que la baisse de concentration en substrat facilite la photolyse directe. En effet, la
concentration de 10 en HPyBr a été bien choisie pour tous les procédés de dégradation

étudiée.
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Figure I11.7 : Effet de la concentration initiale en HPyBr (10 mol L™) sur la photolyse
directe a 254 nm.

De plus et aprés avoir calculé les constantes de vitesses en fonction de la concentration initiale
du substrat, nous observons que Kap, diminue lorsque la concentration du substrat augmente

(Figure 111.8).

0,18

0,16—.
0,14—-
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Figure 111.8 : Variation de kap, €n fonction de la concentration initiale en HPyBr lors de
irradiation a 254 nm a pH=5,9.
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2.2.5. Influence de la source lumineuse sur la photolyse directe du HPyBr

Afin de se rapprocher des conditions naturelles, nous avons jugé utile de soumettre d’abord ce
polluant & une irradiation en lumiére artificielle monochromatique (365 nm) et
polychromatique (300 nm < A < 450 nm) et en lumiere naturelle solaire. Les expériences de
phototransformation par photolyse directe du substrat ont éte effectuées en réacteur statique, a
leur pH naturel et & 10 mol L™ de concentration initiale. Les résultats obtenus montrent que
la phototransformation du HPyBr par la lumiére artificielle monochromatique et
polychromatique est pratiquement faible et négligeable (< 5 %) apres 3 heures d’irradiation
(Figure 111.9). Ce qui pourrait étre attribué a une absorption quasi-nulle de la molécule au-
dela de 300 nm. Aussi bien, en lumiére solaire (T=32 °C, I= 1,875 mW cm™) et pour les
mémes conditions expérimentales, nous n’avons noté aucune amélioration sensible du
rendement d’élimination du substrat malgré le large spectre du systéeme solaire. Ce qui
pourrait étre attribué a une faible absorption du flux photonique incident. Donc la contribution
de la photolyse directe est négligeable a A > 290 nm et qu'il est possible d'é¢tudier a ces

longueurs d'onde la transformation photocatalytique de notre substrat.

—e— 365 nm monochromatique
0,8 4 365 nm polychromatique
—w— Lumiére solaire

0,6 4

cic,

0,4

0,2 1

O'O T T T T T
0 30 60 90 120 150 180

Temps (min)

Figure 111.9 : Effet de la longueur d’onde d’irradiation et la source lumineuse sur la
photolyse directe du HPyBr (10 mol L™).

3. Photolyse assistée (H,0,/UV) a =254 nm
Comme il a ét¢ démontré dans 1’étude précédente (photolyse directe a 254 nm), le

rayonnement UV est capable de dégrader les molécules du HPyBr. La vitesse peut cependant
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s’avérer trop modeste pour les besoins de dépollution des eaux a 1’échelle industrielle et

engendrer des surcolits importants en raison d’une forte consommation électrique.

Afin d’accélérer le processus de la photolyse de notre polluant, différentes concentration en

peroxyde d’hydrogeéne ont ét¢ ajoutées dans le milieu aqueux.

3.1. Oxydation du HPyBr par le peroxyde d’hydrogéne

3.1.1. Etude thermique

Avant de commencer 1’étude du processus de dégradation du HPyBr par H,0,/UV, il est
nécessaire de vérifier les réactions d’oxydation possibles qui peuvent se produire entre le
peroxyde d’hydrogene et notre liquide ionique en ’absence du rayonnement UV (254 nm).
L'évolution thermique du mélange (H,O,+HPyBr) a été suivie pendant 5h sous agitation a
I’obscurité, ol la concentration du substrat était de 10 mol L™ et celle du peroxyde

d’hydrogéne est de 102 mol L™ (la concentration la plus élevée étudiée).

Les résultats reportés sur la figure 111.10 montrent que le taux d’oxydation est quasi nul.
Donc, le substrat est stable en présence de peroxyde d’hydrogéne. La réaction a 1’obscurité du
peroxyde d’hydrogéne sur HPyBr sera donc négligeable devant la réaction photochimique

dans le traitement des résultats.
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Figure 111.10 : Evolution thermique du mélange HPyBr (10™* mol L) + H,0, (10 mol L) &
[’obscurite.
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3.1.2. Etude photochimique

Les expériences de cette étude photochimique ont été effectuées en milieu aqueux avec une
concentration initiale de 10 mol L™ de substrat & pH libre (pH=5,9) sous rayonnements UV &
254 nm en ajoutant une concentration de 7,5x10° mol L™ du peroxyde d'hydrogéne. Comme
attendu, on observe clairement I'effet positif du systeme H,O,/UV par rapport a la photolyse
UV seule. En effet, la photolyse de H,O, produit des radicaux ‘OH (Réaction I11.1), ces

derniers améliorent de maniere considérable le processus de dégradation du HPyBr.

hv<360nm _, ; .
H,0, — 2'0OH (Réaction 111.1)

1,0

—=—[H,0,]=0M
——[H,0,]=75x10°M

0,8 1

0,6

cic,

04

0,2

0,0 T T T T T 1 T
0 30 60 920 120

Temps (min)

Figure 111.11 : Cinétique de dégradation du HPyBr par photolyse directe UV et H,0O,/UV
[HPyBr] = 10 mol L™, [H20,] = 7, 5x10° mol L™, pH =5, 9.

3.2. Influence de quelque paramétres sur la cinétique de dégradation du HPyBr par le
systeme H,0,/UV

3.2.1. Influence de la concentration de peroxyde d’hydrogéne

Afin de montrer I’efficacité de ce procédé, une série d’irradiation a 254 nm a été effectuées
sur des solutions contenant une concentration fixe du HPyBr (10 mol L™) et différentes
concentrations en H,O; allant de 10 mol L™ jusqu’au 10% mol L™, (Figure 111.12).

D’apres les résultats présentés sur la figure 111.12. Nous observons que la dégradation du
HPyBr (10 mol L™) par ce procédé, s’améliore avec I’augmentation de la concentration de
H,0, jusqu'a 7,5 mmol L. Cela est dii au fait que les radicaux hydroxyle ‘OH peuvent étre
produits par la photolyse du peroxyde d’hydrogéne en présence de rayonnement UV

(Reaction 111.1), qui peuvent a leur réle dégrader de facon plus importante le HPyBr. En
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effet, lorsque la concentration en H,O, augmente, le taux de génération de radicaux
hydroxyles augmente aussi car une plus grande quantité de rayons UV est absorbée par H,O..
Ce qui conduit a un taux de décomposition plus élevé de HPyBr.

Cependant, pour la concentration la plus élevée en H,O, (10 mol L™), un ralentissement de
la vitesse de dégradation a été observé. La raison est simple: en présence d'une concentration
élevée d'H,O,, plus de radicaux hydroxyle seraient générés. D'une part, les radicaux
hydroxyle ont réagi avec l'exces de H,O, pour produire des radicaux peroxyle (Réaction
111.2), qui réagissent a leur tour avec les radicaux hydroxyle [3-7]. D'autre part, les radicaux
peroxyle produits a la suite de la Réaction I11.2, pourrait également réagir avec des radicaux
hydroxyle (Réaction 111.3). En conséquence, les radicaux hydroxyle produit a forte
concentration se dimérisent en H,O, (Réaction 111.4) [8].

H,0, + HO' — HO," + H,0  k=2,7 x10" mol Ls? (Réaction 111.2)
HO," + HO'— H,0+0, k=6 x%10°mol Ls*! (Réaction 111.3)
HO+ HO'— H,0, k=5,2x10°mol L''s™ (Réaction 111.4)

Par conséquent, un effet d’auto-inhibition qui annule 1’effet accélérateur de la concentration a
¢été bien crée. Plusieurs auteurs ont rapporté 1’effet auto-inhibiteur des concentrations elevées

de H,0; a la dégradation des molécules organiques [9-11].

1,0

—=—[H,0,]=0M
——[H,0,]=10"M
[H,0,]=10°M
—v—[H,0,]=5x10"M
[H,0,] =7,5x10° M
< [H,0]=10"M

crc,

.~ ]
T T T T T T
90 120 150 180
Temps (min)

Figure 111.12 : Effet de la concentration en H,O, sur la photodégradation du HPyBr dans le
systéme H,0,/UV ([HPyBr] = 10* mol L™, pH = 5,86).

Ce procedé est correctement décrit par une loi cinétique apparente d’ordre 1 (Figure 111.13),

ou I’on constate un accroissement de la vitesse de dégradation du substrat au fur et a mesure
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que la concentration en H,O, augmente jusqu'a une certaine valeur limite de celle-ci. Les

constantes apparentes, les pourcentages d’élimination, les coefficients de détermination et les

temps de demi-réactions (1) sont reportés dans le tableau I11.1.

0,08 —

0,14 -
0,12
\—12 ]
E 0,10
_\<§ ; /-

]

0,06 ; . ; . ; . .
0,000 0,002 0,004 0,006 0,008 0,010

[H,0,] (mol.L™)

Figure 111.13 : Influence de la concentration du peroxyde d’hydrogeéne lors de l’irradiation a
254 nm ; (a) : Variation du In (Co/C) en fonction de temps d’irradiation, (b) : Variation de Kapp
en fonction de la concentration du H,0, ([HPyBr]= 10 mol L™ *a pH = 5,9).
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Tableau 111.1: Photooxydation du HPyBr (10 mol L) par H,O»/UV (254 nm). Calcul des
pourcentages d’¢élimination, des coefficients de détermination, des constantes cinétiques

apparentes et du temps de demi- réaction.

Constante de
[H202] Pourcentage _ Coefficients de Temps de demi-vie ty
d’élimination vitesse Kapp St i 2

M étermination min

M) (%) x10% (min™) (min)

0 86 6,73 0,99 10,29
10™ 90 7,30 0,99 9,49
103 94 8,95 0,99 7,74
7,5><f|.0'3 99 14,26 0,99 4.86
102 89 8,09 0,98 8,57

Aprés avoir mis en évidence le role bénéfique du peroxyde d’hydrogéne dans la
décomposition du HPyBr, nous avons abordé la question de la détermination de la dose
optimale de H,0,. Pour cela, Nous avons tracé la courbe de la constante de vitesse en fonction
de la concentration du peroxyde d’hydrogéne introduite initialement dans le milieu. D’aprés
les résultats présentés sur la figure 111.13 (b), on remarque que la constante de vitesse croit
rapidement pour atteindre une valeur maximale. Dans ces conditions, la concentration
optimale de H,0,, déduite & partir de ce graphe est égale & 7,5x10° mol L™. Il faut cependant
noter que cette concentration-limite dépend de la nature du substrat et surtout de sa
concentration initiale dans le milieu réactionnel.

Une influence similaire du peroxyde d’hydrogéne a été observée par Chen et al.,1997 [12],
Goi et al.,20002 [13] et De Laat et al.,1994 [14] pour la dégradation du phénol, des

nitropénols et des chloroéthanes respectivement.

3.2.2. Influence du pH

Le pH joue un role tres important sur la réactivité de H,O, et les taux de dégradation du
HPyBr. Pour cela, nous avons étudié I’effet de ce parametre a différentes valeurs: pH= 3,
pH=5,9 et pH= 11. Les cinétiques de dégradation du HPyBr a différentes valeurs de pH pour
une concentration initiale de HPyBr de 10 mol L™ ont été tracées et illustrées sur la figure
111.14.
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D’apres cette figure, nous observons que le taux de dégradation du HPyBr diminuait avec
I’augmentation du pH. La faible dégradation dans des conditions alcalines peut étre due aux
raisons suivantes. Premiérement, dans une solution alcaline, le radical hydroxyle réagit
facilement avec OH" formant un O™ qui possede un faible pouvoir oxydant (Réaction 111.6)
[8], diminuant ainsi la concentration de radical hydroxyle. Deuxiemement, la déprotonation
en H,O, provoque la formation d’anions d’hydro-peroxyde, qui réagissent avec une molécule
non dissociée de H,O; en formant du dioxygéne et de 1’eau selon la Réaction 111.7 [8]. De ce
fait, la concentration de radicaux hydroxyles produits par H,O, sous irradiation UV est
inférieure a celle attendue. Troisiémement, a un niveau élevé de solution de pH, la
désactivation du radical hydroxyle est plus importante. 1l a été rapporté que la vitesse de
réaction du radical hydroxyle avec I'anion hydroperoxyde est environ 100 fois plus rapide que
celle avec H,O, [15]. De plus, le taux d'auto-décomposition de H,O, (Réaction 111.8)
augmente également fortement avec I'augmentation de la valeur du pH [16]. Par conséquent,
les conditions acides sont favorables a la dégradation du HPyBr dans le processus
H,0,/ UV.

H,0,+ H,0 ¢» HO, + H30™ pKa=11,6 (Réaction 111.5)
HO + OH'— H,0 + O~ (Réaction 111.6)
HO, + H,0, — H,0 + O,+ OH’ (Reaction 111.7)
2 H,0,— 2 H,0+0, (Réaction 111.8)
1,0
.. —=—pH =586
—o—pH=3
0,6 pH=11
QO
O o044
0,2 4
0,0 ' T T T T T T T T
0 30 60 90 120 150 180
Temps (min)

Figure 111.14 : Effet du pH sur la photodégradation du HPyBr dans le systéme H,O,/UV
([HPyBr] = 10" mol L™, [H,0,] = 7,5 x10™° mol L™).
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3.3. Mise en évidence du role des radicaux “OH dans le procédé H,0,/UV

Pour mettre en évidence la contribution des radicaux hydroxyles dans le mécanisme de la
photodégradation du HPyBr par H,0,/UV, Nous avons irradié une solution du HPyBr
(10 mol L™ en présence de peroxyde d’hydrogéne (7,5x10° mol L) en ajoutant 1%
d’isopropanol, largement connue comme un capteur de radicaux hydroxyles [15]. Les
résultats représentés dans la figure 111.15 montrent un ralentissement lors de 1’addition
d’alcool, ou le pourcentage de dégradation du substrat a été diminué totalement (100%). On
peut noter aussi que la vitesse de dégradation du HPyBr en présence d’isopropanol est
similaire a celle de la photolyse directe du substrat (Figure 111.15). Ce fait indique que la
photodégradation du HPyBr par le systtme H,0,/UV est accélérée par les radicaux ‘OH par
rapport a la photolyse seule.

—=— Photolyse directe
—* HO,/UV
H,O,/UV/iso (1%0)

cic,

\ ‘3\
\ N
N \ \\\
0,0 . — 4 -

0 30 60 90 120
Temps (min)

Figure 111.15 : Cinétiques de dégradation du HPyBr (10 mol L™) en présence et en absence
d’isopropanol (1%, v/v) par le systeme HyO,/UV a 254 nm.

4. Procédé Fenton (Fe?*/H,0,)

Récemment, plusieurs etudes ont déja démontré que le procédé Fenton était relativement
efficace pour dégrader certains polluants organiques. Cette efficacité réside a considérer cette
méthode parmi les techniques rapides, peu onéreuses et trés adaptées aux composés
organiques réfractaires et/ou toxiques [17].

Dans cette partie, nous avons cherché les conditions permettant 1’oxydation de notre liquide
ionique dans le but d’améliorer le rendement de sa dégradation. Cette méthode met en
réaction les cations ferreux et le peroxyde d’hydrogéne en milieu acide pour produire des

radicaux hydroxyle selon la réaction suivante (Réaction 111.9):
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Fe?* + H,0, — Fe* + HO™ + HO' k=63molL s (Réaction 111.9)

Tout d’abord, nous avons étudié 1’influence des concentrations initiales en réactifs sur la
dégradation du HPyBr, par exemple : la concentration initiale du peroxyde d’hydrogéne et la
concentration initiale du Fe?*. Puis, nous avons étudié la cinétique d’oxydation du HPyBr
selon les conditions optimales pour diminuer le cofit du traitement d’une part, et rendre le

procédé plus efficace d’autre part.

4.1. Effet de la concentration initiale de H,0,

La sélection de la concentration optimale de peroxyde d’hydrogéne responsable de la
transformation des composes organiques par la réaction Fenton est importante de point de vue
¢conomique. Pour cela, nous avons étudié I’influence de la concentration initiale en H,O; sur
la cinétique de dégradation du HPyBr (10 mol L™) par le systéme Fenton. Nous avons fixé la
concentration du Fe** & 5x10™ mol L™ et nous avons varié celle de H,0, de 5x10™ & 5x10°

mol L. Les résultats obtenus sont regroupés dans la figure 111.16.

1,0

—=—[H,0,] =1,3x10“ M

x —e—[H,0,]=5x10" M

08!\ [H,0,]=1,3x10° M
‘ —v—[H,0,]=5x10° M

0,6 4

o
~ \ - ]
O o4 | |
\\
\
0,2
° \\\’\R—“—& - — 4
0.0 T T T T T T
0 5 10 15 20
Temps (min)

Figure 111.16 : Effet de la concentration de H,O; sur ['oxydation du HPyBr par le procédé
Fenton, (pH~=3, [Fe**]=5%10* mol L, [HPyBr] = 10 mol L™ et T = 20 °C).
De cette figure on constate que 1’efficacité du procédés Fenton s’accroit avec I’augmentation
de la dose en H,0, de 1,3x10™ mol L™ jusqu’au une limite de 1,3x10 mol L. Le maximum
de dégradation est obtenue pour une concentration optimale de 1,3x10° en H,0, mol L™ aprés
4 minutes de réaction avec un taux de dégradation de 92%. Cette dependance de H,0, a la
dégradation du HPyBr est due a la forte concentration des radicaux hydroxyle suite a la

décomposition des molécules de peroxyde d’hydrogene, ce qui favorise la transformation des
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molécules du notre substrat. Ce méme resultat est rapporté par plusieurs auteurs [18-20]. Au-
dela de cette concentration on observe une inhibition partielle de la dégradation (5x107 mol
L™). Cela peut étre expliqué par le piégeage des radicaux hydroxyle (Réactions 111.10 et
I11.11) par I’excés de peroxyde d’hydrogéne en formant des radicaux hydroperoxyle (HO;")
[21] selon la réaction (Réaction 111.10), et la recombinaison entre les radicaux formés selon

les réactions suivantes (Réactions 111.10-111.13):

H,0; + 'OH — HO;" + H,0 (Réaction 111.10)
HO," + ‘OH — H,0 + O, k=0,7x10"mol L ’s* (Réaction 111.11)
2HO" — H,0, k=5,2x 10° mol L *s* (Réaction 111.12)
2HO, " — H,0, + O, k=83x10°mol L's™* (Réaction 111.13)

4.2. Effet de la concentration initiale de Fe®*

Le fer sous ses formes ferreux et ferrique agit comme catalyseur dans la réaction de
décomposition du peroxyde d’hydrogéne en générant les radicaux hydroxyle qui sont
principalement responsables a la degradation des polluants organiques [22]. Alors, pour
obtenir une concentration optimale en Fe?*, une série d’essais a été effectuée en maintenant
cette fois la concentration initiale du H,O, constante (1,3x10°° mol L™) et en faisant varier la
concentration initiale du Fe?* dans l'intervalle de 1,3x10° mol L™ 4 1,3x10% mol L a pH =~ 3
et a température ambiante.

Les résultats présentés sur la figure 111.17 indiquent que le taux de dégradation de HPyBr
augmente avec 1’augmentation de la concentration initiale en Fe**. La dégradation compléte
du substrat dans ces conditions, a été atteinte pour une concentration de Fe** égale &
1,3x10° mol L™ (le HPyBr a été totalement dégradé juste aprés 2 min de réaction), tandis que
des concentrations plus faibles en Fe** ne permettaient pas la dégradation compléte du HPyBr.
Les radicaux hydroxyle sont produits plus rapidement dans le milieu réactionnel a cause de
I’augmentation de la concentration du Fe ** selon la réaction précédentes (Réaction 111.9)
[21].

Aprés avoir optimisé les concentrations en H.O, et en Fe?*, on peut conclure que le rapport
[H202]o / [Fe**]o (Réaction équimolaire) est égale & 1 pour une concentration de 10 mol L™
du HPyBr.
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1,0

—a—[Fe’"]=1,3x10°M

—o—[Fe"1=10"M
[Fe*1=1,7x10" M

—w— [Fe"]=5x10" M
[Fe*1=1,3x10° M

c/c,

0,0 —

Temps (min)

Figure 111.17 : Effet de la concentration de Fe?" sur I’oxydation du HPyBr par le procédé
Fenton (pH=3, [H205]= 1,3 x10"° mol L™, [HPyBr] = 10 mol L™ et T ambiante).

4.3. Dosage du Fe* au cours de la dégradation du HPyBr par le systtme Fenton
(F82+/H202)

Afin de quantifier la consommation de la concentration du Fe®*, des expériences de dosage de
ce dernier ont été réalisés en utilisant la méthode colorimétrique a [’aide du
I'orthophénantroline. Les conditions expérimentales sont : 10 mol L™ du HPyBr, 1,3x10°
mol L™ du Fe?*, 1,3x10 mol L™ du H,0, 4 pH~3. Les cinétiques de dégradation du HPyBr et

de la consommation du Fe®* ont été tracées sur la figure 111.18.

D’aprés les résultats illustrés sur cette figure, Nous observons que la concentration de Fe®* a
été diminué jusqu'a une concentration de 1’ordre de 2x10™ mol L™ et ot un palier est atteint &
partir de 4 minutes d’irradiation (temps qui correspond également a la dégradation du
HPyBr). Ce palier peut étre expliqué par 1’épuisement du H,O, avant celui du Fe?* [23, 24].
Par conséquent, la formation de radicaux ‘OH peut continuer a permettre la dégradation du
HPyBr.
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Figure 111.18: Evolution de la concentration de Fe?* en fonction du temps lors de la
dégradation du HPyBr par le procédé Fenton
([HPyBr] = 10 mol L; [Fe*)]o =[H202]0 = 1,3%x10° mol L™ ; pH~ 3).

4.4. Dosage de peroxyde d’hydrogéne au cours de la dégradation du HPyBr par le systeme
Fenton (Fe?*/H,0,)

Nous avons dosé le peroxyde d’hydrogéne restant par la méthode colorimétrique au titane
[25]. Cette méthode est basée sur la formation d’un complexe jaune produit lors de la réaction
en milieu acidifié (H,SO,) entre le H,0, et les ions Ti** issus du tétrachlorotitane (TiCly).

Les conditions expérimentales sont: 10* mol L™ du HPyBr, 1,3x10° mol L* du Fe*,
1,3x10° mol L™* du H,0, a pH=3. Les cinétiques de dégradation du HPyBr et de la

consommation du H,O, ont été tracées sur la figure 111.19.

Les résultats obtenus montrent que la consommation du peroxyde d’hydrogéne est quasiment

totale, ou le pourcentage du peroxyde d’hydrogene réagit au bout de 20 minutes est de 87 %.
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1,0 1,4x10°

- 1,2x10°

- 1,0x10°

- 8,0x10™

c/c,

4

- 6,0x10

- 4,0x10™

(.1 10w) [O°H]

W+ T 77— 7 7100

Temps (min)

Figure 111.19 : Evolution de la concentration de H,O, en fonction du temps lors de la
dégradation du HPyBr par le procédé Fenton
([HPyBr] = 10 mol L*; [Fe**)]o =[H202]0 = 1,3%10° mol L™ ; pH~ 3).

5. Procédé photo-Fenton H,0./Fe**/UV (365 nm)

Le procédé de photo-Fenton (H.0,/Fe**/UV) consiste au couplage entre la réaction de Fenton
et la lumiére. En effet, ce procédé a été étudié¢ afin d’augmenter 1’efficacité du procédé Fenton
dans la dégradation des polluants organiques [26, 27].

Pour une concentration en HPyBr égale & 10™ mol L™ et des concentrations identiques en
H,O, et Fe?* égale & 1,3x10™ mol L™ et & pH acide = 3 sous irradiation & 365 nm, une
comparaison entre le procédé Fenton et photo-Fenton sur les cinétiques de dégradation du
HPyBr ont été tracés et présentés sur la figure 111.20.

Comme on I’observe, le taux d’abattement du HPyBr est tres €levé au début de réaction ou on
note un taux de dégradation égale & 97% pour le systtme H,O./Fe?*/UV (365 nm) aprés
2 minutes de réaction, puis atteint un taux d’abattement de 100% apres 20 min d’irradiation
(figure 111.20). L’accélération relative de la disparition du HPyBr par irradiation du réactif de
Fenton a 365 nm peut étre attribuée a la production supplémentaire de radicaux ‘OH. En effet,
en solution aqueuse et a pH acide =3, ’espéce prédominante de 1’ion ferrique, formé dans
I’étape antérieure de décomposition de H,O, par les ions ferreux (réaction de Fenton), est
I’espece monomere Fe(OH) 2 Ce complexe absorbe dans I’UV et une partie du visible. Ce
dernier, se photo-réduit, en générant Fe?* et en donnant naissance au radical hydroxyle selon
les réactions suivantes (Reactions 111.14 et 111.15):

Fe** + H,0 —Fe (OH) ** + H* (Réaction 111.14)
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Fe (OH) " + hy—Fe** + "OH (Réaction 111.15)
Cette réaction ajoute donc une voie supplémentaire de production des radicaux ‘OH et
accéléere la transformation du HPyBr. Simultanément, elle assure la promotion du cycle
catalytique du fer grace a la régénération rapide de Fe** et renforce donc I’action oxydante du

réactif de Fenton.

1,0

0,8 1

0,6 4
I —=— Fenton
‘ —e—— Photo fenton

c/c,

15 ' 20
Temps (min)

Figure 111.20: Cinétiques de dégradation du HPyBr par les procédés Fenton, Photo-Fenton a
365 nm ([HPyBr]=10" mol L, [Fe?*] = [H,0,] = 1,3%10° mol L™ 4 pH~3).

6. Comparaison de I’efficacité des procédés étudiés

La comparaison de la performance des différents procédés étudiés pour la dégradation du
HPyBr en milieu homogene a été réalisee en fixant le taux de dégradation a 15 minutes. Les
conditions expérimentales ont été décrites précédemment. Les résultats obtenus sont présentés
sur la figure 111.21.

Il apparait par cet histogramme que le taux de dégradation du HPyBr décroit dans 1’ordre
suivant : Photo-fenton > H,0,/UV (254 nm) > Fenton > UV (254 nm) > UV (365 nm)
polychromatique > UV (365 nm) monochromatique et UV solaire. Donc, il semble favoriser
les procédés H,0,/Fe**/UV (365nm) et H,0./UV (254 nm) pour la dégradation du HPyBr en

milieu homogene

109

——
| —



Chapitre 111 Dégradation du HPyBr en milieu homogéne

Efficacité (%)

100%

80%

60%

40%

20%
- -

< < <@ ™ Vv o
'\0‘0 '\09 \"‘-’\J\ ’li” ’1/0 \00 é’o
> & P Q N & &
Q& & S ™ < X
< ° N &
e & N <
%QO\ &
o0 &
S N
S

Figure 111.21 : Comparaison des performances des différents procédés en milieu homogeéne.

7. CONCLUSION
Cette ¢tude a eu pour but d’étudier ’efficacité des systemes de photolyse directe a différentes
longueur d’onde, photolyse assistée (H,0,/UV 254nm), Fenton et Photo-Fenton (UV 365 nm)

sur la dégradation du HPyBr. Les résultats obtenus ont montré que :

> Le processus de dégradation est relativement rapide a 254 nm et négligeable a 365 nm
et en rayonnement solaire. Au cours des études de photolyse du HPyBr, le substrat est
trés photolysable a 254 nm mais ’irradiation a cette longueur d’onde ne peut pas étre
utilisée pour I’étude photochimique des réactions dans le cas des conditions
environnementales.

» Le rendement d’élimination du HPyBr par photolyse directe a été¢ influencé par la
concentration initiale en substrat, ou 1’on a noté que ce dernier s’améliore lorsque
celle-ci diminue.

> Le couplage H,O,/UV est nettement plus efficace que la photolyse directe pour
dégrader notre polluant. En outre, le taux de dégradation est fortement influence par le
pH initial et la concentration en H,0; ;

» La vitesse de dégradation du HPyBr croit avec I’augmentation de la concentration en

H,O, jusqu'a une valeur limite de 7,5x10° mol L™ Au dela de cette valeur, on
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n’observe aucune ameélioration de la vitesse de réaction, en raison des réactions
d’autoinhibition ;

> Le pH acide (pH=3) favorise la dégradation du substrat par le procédé H,O,/UV;

» L’efficacité du systétme H,O,/UV peut étre fortement diminuée par la présence de
piége a radicaux (isopropanol) dans le milieu réactionnel.

> Le réactif Fenton (Fe?*/H,0,) est trés efficace pour la dégradation du HPyBr. De plus,
Le taux de dégradation du HPyBr par le procédé Fenton augmente avec
I’augmentation des doses en réactifs (Fez+, H.0,) ;

> Le procédé photo-Fenton (Fe®*/H,0,/UV) a amélioré la dégradation du HPyBr par
rapport au procédé de Fenton (Fe**/ H,0), cette amélioration est due & la production

supplémentaire des radicaux "OH.
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Chapitre IV Dégradation du HPyBr en milieu hétérogene

Introduction

La photocatalyse hétérogéne est un procédé largement utilisée pour I’¢limination des
micropolluants organiques. Elle dépend principalement sur les caractéristiques de la molécule
a dégrader, de la source lumineuse UV (puissance, longueur d’onde maximale, procédé
d’irradiation) et du type de semi-conducteur.

L’objectifs de ce chapitre a été focalisé sur 1’étude comparative de deux systemes ZnO/UV et

TiOL/UV sur la dégradation du HPyBr par photocatalyse hétérogene.

Une partie a été consacrée au suivi de 1’évolution thermique des systemes HPyBr/TiO;

HPyBr1/ZnO et afin de détecter une éventuelle interaction a 1’état fondamental.

Ce systéme a fait ensuite 1’objet d’une étude photochimique ou nous faisons varier plusieurs
paramétres qui peuvent affecter le processus photocatalytique tels que: la concentration du
substrat, la concentration des semi-conducteurs, le pH initial de la solution, 1’ajout
d’accepteurs d’électrons comme le peroxyde d’hydrogene, I’ajout des substances humiques,
les sels inorganiques (chlorures, sulfates, carbonates, bicarbonates), I’ajout des piégeurs a
radicaux et trous positifs et enfin, nous avons suivi la dégradation du HPyBr sous irradiation
solaire pour les deux systemes afin de se rapprocher aux conditions naturelles. Finalement,
nous avons complétés notre étude par le suivie de la minéralisation du HPyBr pour les deux

systemes étudiés.

1. Adsorption de HPyBr sur ZnO et TiO, P25

Avant d’entamer 1’étude photochimique du HPyBr, une étude préliminaire de I’adsorption a
été réalisée afin de vérifier si le substrat subit ou non une interaction avec les semi-
conducteurs utilisés. La cinétique d'adsorption du HPyBr a été réalisee a pH initial de la
solution pour une concentration initiale de 10 mol L™, avec une masse identique du semi-
conducteur de 1 g L™ (figure 1V.1). Les résultats obtenus montrent que la concentration du
substrat reste presque constante en présence des deux semi-conducteurs (ZnO et TiOy), on
note aussi que le taux d’adsorption est de 5 % et quasi-nulle aprés 3 heures de contact pour le
ZnO et TiO, respectivement (figure I1V.1), ceci montre que 1’adsorption du HPyBr a

I’obscurité par les deux semiconducteurs sera donc négligeable.

Ces résultats obtenus sont en accord avec les résultats trouvés par Boutiti el al [1]. lls ont
étudié la photocatalyse du 1-hexyl-3-methylimidazolium (HMimCl) par TiO, P25 et ils ont
observés que le taux d’adsorption est extrémement faible (4%) avec 1 g L™ de TiO, P25 et

3x10° mol L* du polluant. L’adsorption sera donc quasi-nulle devant les réactions
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photochimiques dans le traitement des résultats. Des solutions de 10 mol L™ de notre
polluant ont été conservées pendant plusieurs jours a température ambiante. Le dosage de ce
liquide ionique montre que cette molécule est trés stable apres plusieurs jours et que la

photodégradation reste la voie principale de sa dégradation.

e D . . : )

—=— Adsorption sur ZnO

%1 —=— Adsorption sur TiO,

0,6 1

c/c,
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Figure IV.1: Cinétique d’adsorption du HPyBr par les deux catalyseurs ZnO et TiO,
([catalyseur] =1 g L™, [HPyBr] = 10 mol L™* & pH naturel =5,9+ 0,2 et T = 20 ° C).

2. Dégradation photocatalytiqgue du HPyBr par les systemes ZnO/UV et TiO,/UV

2.1. Etude cinétique

Afin de comparer la photoactivité des deux semiconducteurs ZnO et TiO; sur la dégradation
du HPyBr sous irradiation UV, des suspensions aqueuses du ZnO et du TiO, avec une
concentration identique de 1 g L™, renfermant le HPyBr (10 mol L™) dans les conditions
naturelles de pH = 5,9 + 0,2 et a 20 °C ont été irradiées avec une lampe polychromatique
présentant un maximum d’absorption a 365 nm et une largeur de bande a mi-hauteur de 50
nm (dispositif a été déja présenté sur le schéma 11.7). Cette lampe a été choisie dans le but de
minimiser le pourcentage de photolyse directe et de travailler a des longueurs d’onde plus

proches de celles du spectre solaire et des conditions environnementales.

Les resultats illustrés par la figure 1V.2 indiquent que le pourcentage de degradation du
HPyBr est de 94% et 88% aprés 120 minutes d’irradiation par le ZnO et TiO, respectivement.

Par ailleurs, on remarque que le ZnO est Iégérment plus efficace par rapport au TiO,.
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Figure 1V.2 : Cinétique de dégradation photocatalytique du HPyBr par les deux systémes
ZnO/UV et TiO,/UV & 365 nm ([catalyseur] = 1 g L™, [HPyBr] = 10 mol L™ & pH naturel =
59202, T=20°Cet I =0,45mWcm '2).

Nous pouvons voir aussi que la vitesse de disparition suit une cinétique apparente
d’ordre 1 (Figure 1V.3). Les constantes apparentes de vitesse kapp qui correspondent a la pente
de la droite représentant Ln(C/Co)= f(t) sont: kypp=1,29x102 min™* (R*= 0,98) et Kqpp= 5,72x
102 min* (R*=0,99) avec 1 g L de TiO, P25 ou ZnO respectivement.

On rappelle que:

Co : Concentration initiale de polluant (mol L™);

C : Concentration aprés un temps t d’irradiation (mol L™);

Kapp : Constante de vitesse pour une cinétique de premier ordre (min™).

Le temps de demi-vie représente le temps nécessaire a la disparition de la moitié de la
quantité initiale du compose. 1l est relié a la constante de vitesse par la relation suivante :
ty (Min™) = (In2)/k

Dans nos conditions opératoires, le temps de demi-vie du HPyBr est estimé a 12 et 54 minutes

pour ZnO et TiO, respectivement.
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Figure 1V.3: Effet du type de catalyseur sur la dégradation photocatalytique de HPyBr a 365
nm ([catalyseur] = 1 g L, [HPyBr] = 10 mol L™ & pH naturel = 5,9 + 0,2, T = 20 °C et
| = 0,45 mW cm ™).
Le méme phénoméne a été observé par plusieurs auteurs comme Fenoll et al.,2012 [2],
Sakthivel et al.,2003 [3] et Fincéur et al.,2017 [4]. lls ont démontré que la raison de la grande
activité du ZnO est due a I’absorption de plus de quanta de lumiére par rapport au TiO,. Hadj.
Salah et al.,2004 [5] ont observé que les différences entre ’efficacité du TiO; et du ZnO sur
la photodégradation du phénol sont certainement liées a différents paramétres tels que la
structure, le diamétre des particules et les propriétés électriques du photocatalyseur. Notant
que le ZnO posséde une taille des particules beaucoup plus grosses que celle du TiO, P25,
qui produit une surface spécifique presque cing fois plus petite (9,4 m? g™). Cependant, la
diffusion plus élevée du rayonnement par TiO, P25 Degussa par rapport au ZnO garantit que
le TiO, P25 est moins efficace dans l'utilisation du rayonnement. Ces résultats peuvent étre
attribués a un transfert de charge plus rapide avec les différentes espéces dans la solution et,
par conséquent, a des taux de recombinaison plus faibles du couple e/hgy” du ZnO par

rapport au TiO, [6].

Pour confirmer cette hypothese, nous avons réalisé des expériences supplémentaires afin de
quantifier la concentration des radicaux ‘OH produite lors de la réaction de photocatalyse pour
les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV. La méthode utilisée pour le suivi de cette
quantification est la méthode du benzene. Pour cela, une quantité de benzene nécessaire pour
avoir une concentration de 7x10 mol L™ a été introduit avec du ZnO ou TiO, en solution

aqueuse lors de I’irradiation a 365 nm. Les radicaux ‘OH sont quantifié par la quantité de
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phénol vu que la réaction est prédominante avec k = 8,11x10° mol L™ s™ [7]. Les résultats
obtenus et présentés sur la figure 1V.4 montrent que la concentration des radicaux "OH dans le
systeme ZnO/UV est supérieur a celle du systeme TiO,/UV, ou cette derniére atteint un max

de 31 pmol L™ pour le ZnO et 29 umol L™ pour le TiO, aprés 30 minutes d’irradiation.

—=—TiO UV
30 -

—e— ZnO/UV _—

N
o
1

[OH] (umol L™

0+ T T T T T T T T T T T
0 5 10 15 20 25 30

Temps (min)

Figure 1V.4 : Formation des radicaux ‘OH dans les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV
([catalyseur] =1 g L™).

2.2. Etude de linfluence de différents paramétres sur la cinétique de dégradation du
HPyBr par les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV

2.2.1. Effet de la masse du semiconducteur

En photocatalyse hétérogene, La quantité du catalyseur est un parametre trés important. La
nécessité d’optimiser la masse du photocatalyseur (soit ZnO ou TiO) est lié principalement a
I’absorption complete des photons émis par la lampe, elle dépend soit de la nature du
catalyseur soit de la geométrie et des conditions de fonctionnement du photoréacteur [8,9].
Pour cela, I’effet de la quantité du ZnO et du TiO, P25 sur la cinétique de photodégradation
du HPyBr a été étudié avec des concentrations en catalyseur dans le domaine de 0,532 g L™
La concentration de HPyBr a été fixée a 10 mol L™. La température et le pH des solutions
ont été fixés a pH=5,9 £ 0,2 et T= 20 £ 1 °C respectivement. Les cinétiques de dégradation
pour les différentes concentrations en catalyseurs en fonction du temps d’irradiation sont

représentées dans la figure 1V.5 (a et b).
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Figure 1V.5: Effet de la masse du catalyseur sur la cinétique de degradation photocatalytique
du HPyBr par les deux systémes ZnO/UV (a) et TiO»/UV (b) : ([HPyBr] = 10 mol L™ & pH
naturel =5,9+0,2, T=20°Cet | =0,45mW cm ™).

Les résultats reportés dans la figure 1V.5 montrent que la vitesse de degradation du HPyBr est

proportionnelle a la concentration du catalyseur dans le milieu. La vitesse de dégradation

augmente lorsque la concentration du catalyseur augmente aussi. Cette augmentation peut étre

expliqué par I’augmentation de la surface des particules a illuminer, produisant ainsi une plus

grande quantité de paires "électron-trou™ et donc une plus grande quantité de ‘OH. Cependant,

les constantes de vitesse kapp ONt tendance a atteindre une limite qui correspond a I'absorption
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totale du flux photonique par le catalyseur, comme illustré sur la figure IV.6. Pour nos
conditions expérimentales, cette limite semble étre atteinte @ 1 g L™ pour lequel 99% de la
lumiére est absorbée. Au-dessus de cette valeur, une diminution de la vitesse de dégradation
du HPyBr a été observée. Ce phénomeéne peut étre interprété d’une part par 1’agrégation des
particules du catalyseur, ce qui diminue la surface spécifique qui engendre une diminution du
nombre de sites actifs et d’autre part, par la dispersion de la lumiére incidente [10]. La

concentration de 1 g L™ est donc la concentration optimale pour les deux catalyseurs.

0,06
—=— 7Zn0O/UV
004 - —e— TiO UV
R=
£
F
1:0 ' 1:5 ' 2:0

[catalyseur] (g L™)

Figure 1V.6 : Constante de vitesse de la dégradation du HPyBr en fonction de la masse des
deux catalyseurs ZnO et TiO, lors de I'irradiation d 365 nm (JHPyBr] = 10 mol L & pH
naturel =5,9+ 0,2, T =20 ° C et = 0,45 mW cm ).

2.2.2. Influence de la concentration initiale du substrat

Afin d'étudier la contribution de la concentration en HPyBr sur la cinétique de dégradation
photocatalytique, les expériences ont été réalisées en augmentant la concentration de HPyBr
de 5x10° & 2x10™“ mol L™ avec 1 g L™ de catalyseur & pH naturel (pH = 5,9 + 0,2) sous
irradiation UV a 365 nm. Il apparait dans la figure 1V.7(a) que Kkapp diminuait avec
l'augmentation de la concentration initiale en HPyBr jusqu'a une limite correspondant a la
cinétique de réaction d'ordre zéro. Ce résultat peut étre di a: Au fur et a mesure que la
concentration en HPyBr augmente, le nombre de molécules a dégrader augmente avec le
nombre d'espéces photo-actives générées ('OH et hgy’) qui sont constants. Par ailleurs, il
existe une compétition entre les molécules de HPyBr et ses photoproduits sur les sites actifs
de la surface du catalyseur [11], et conduisant alors a une réduction de I'efficacité de la

photodégradation.
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Le modéle de Langmuir — Hinshelwood (L — H) a été utilisé pour évaluer le comportement
cinétique de la réaction se produisant a la surface catalytique hétérogéne, et décrire I'influence
de la concentration initiale de HPyBr sur le taux de dégradation photocatalytique a I'aide de
I'¢équation 1V.1[12]:

1 1 Co

(Equation 1V.1)

kapp kyKL-H ky

Ou Cy est la concentration initiale de HPyBr, Kapp (min'™) est une constante apparente du
pseudo-premier ordre, k, (mol L™ min™) est la constante de la vitesse de réaction et K.
(L mol™) est la constante de I'équilibre d'adsorption sous illumination. Les valeurs de
In (Co/C) ont été tracées en fonction du temps et les pentes des régressions linéaires étaient
Kapp- Les variations de 1/kapp en fonction de la concentration initiale de HPyBr sont présentées
dans la figure 1V. 7(b). Les coefficients de régression étaient ~ 0,99 pour les deux catalyseurs,
ce qui suggere que la photodégradation du HPyBr par ZnO et TiO, suit le modéle de
Langmuir — Hinshelwood. Le tableau 1V.1 résume les constantes de Langmuir —
Hinshelwood utilisant du ZnO et du TiO, P25 pour I'étude de la photodégradation de divers

polluants organiques, tels que le 2-phénylphénol, le monolinuron, le bleu de bromophénol et

0,08 —

0,02 4

0,00 T T T T T T T
0,00005 0,00010 0,00015 0,00020

[HPyBr], (mol L)

notre polluant.
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Figure 1V.7 : Variations de Kapp (a) et 1/kapp (b) en fonction de la concentration initiale en
HPyBr ([Catalyseur] = 1 g L™, pH naturel =5,9+ 0,2, T=20° C et | = 0,45 mW cm™).

Tableau 1V.1 : Les constantes de Langmuir—Hinshelwood de divers polluants organiques sur

TiO, P25 et ZnO.

Lampe 15 W/05 UV

[Catalyseur] =2g L™

— . 5| 582x10° | 737x10°
@ [300 - 450] nm [Polluant] = 10"-10 P . / [13]
=) 4 mol L™ min L mol
g 2-phenylphenol (OPP) mol L
=
@
2 Lampe 15 W/05 UV ) ] .
P [Catalyseur] = 1g L 4,73x 10° 9,49% 10
o [300 - 450] nm 5 R 1
c o [Polluant] =5x10 mol L™ min L mol 0,99 Notre etude
N hexylpyridinium . L
) 2x10" mol L
bromide (HPyBr)
Catalyseur] =2g L™
3 Lampe 15 W/05 UV [Catalyseur] 49 \ ] \
~ =2 [Polluant] = 10™-10° 1,092x 10 6,21 x10
o g [300 - 450] nm L _— o / [13]
= O mol L mol L™ min’ L mol
§ 2-phenylphenol (OPP)
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Simulateur solaire  |[Catalyseur] =0,2g L™|  1,4x10° 5,6x10° 0.08 110]
Monolinuron (MLN) |[Polluant] =3,73x 10% mol L'min™| Lmol™®* |
-3,73x10° mol L™
Lampe 125 W UV, L
[Catalyseur] =1g L . .
(Anac=365 nm) .| 582x107 | 1,76x10
[Polluant] =7,46x10" - —— 1099 [14]
Bromophenol blue 5 ) mol L™ min L mol
5,97x10™”mol L
(BPB)
Lampe 15 W/05 UV [[Catalyseur] = 1g L™
[300 - 450] nm [Polluant] = 5x10° - | 1,28x 10®mol| 3,68x 10 0.99 Notre etude
hexylpyridinium 2x10“mol L™ L* min® Lmol? |
bromide (HPyBr)

Il semble que la constante d'adsorption K.y sous irradiation UV pour ZnO soit beaucoup plus
élevée que celle pour TiO, P25. De plus, en comparaison avec les expériences d'adsorption a
I'obscurité, le phénomeéne d'adsorption est toujours négligeable, alors que les constantes de
Langmuir-Hinshelwood calculées pour les deux catalyseurs sont trés importantes (Tableau
IV.1). Ce résultat explique que le catalyseur est plus photoréactif en présence d'irradiation
(photoadsorption) qu’a l'obscurité. De plus, la photodégradation de HPyBr peut se produire a
la surface du photocatalyseur et en solution.

2.2.3. Influence du pH initial

Il est bien établi que le pH a un effet significatif sur la production de radicaux hydroxyles
dans diverses technologies d'oxydation avancée, en particulier dans le cas du procédé
photocatalytique. Par conséquent, pour étudier I'effet du pH initial sur la dégradation de
HPyBr, des expériences ont été effectuées a différentes valeurs de pH entre 3 et 11 en utilisant
10 mol L™ de polluant et 1g L™ de catalyseurs (ZnO ou TiO, P25). La figure I\V.8 montre
I’influence du pH dans les deux processus (ZnO/UV et TiO,/UV).

Dans le systeme ZnO/UV (figure 1V. 8(a)), I'efficacité de dégradation photocatalytique de
HPyBr était supérieure a pH basique et kaipp augmente avec l'augmentation du pH, la valeur
maximale de la cinétique de pseudo premier ordre observée était de 9,61 x 102 min™ & pH =
11 (dans I'insert de la figure 1V.8 (a)). La cause possible de ce comportement est la présence
de grandes quantités d'ions OH sur la surface de ZnO, ce qui favorise la formation de
radicaux ‘OH, ce qui peut augmenter la dégradation photocatalytique de HPyBr. Inversement,

la diminution de la dégradation photocatalytique a pH acide peut étre due a la dissolution de
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ZnO a pH acide (pH < 3) [15]. Ceci confirme clairement qu’en milieu acide la dissolution de
ZnO peut se produire, entrainant une diminution de 1’efficacité du ZnO.

Dans le systeme TiO,/UV (figure IV. 8(b)), la dégradation de HPyBr diminue avec
I’augmentation du pH. La valeur maximale de la constante de cinétique de pseudo-premier
ordre observée est de 1,28 x 10% min™* & pH = 3 (dans I'insert de la figure 1V. 8(b)). Ce
résultat peut étre dd a la formation de radical hydroxyle, qui dépend de I'état de surface de
TiO, P25 [1]. Zhang et Nosaka [16] ont constaté que la production de radicaux hydroxyles de
type anatase TiO, est favorable et supérieure en solution acide selon la réaction 1V.1. D'autre
part, la production de "OH en milieu alcalin s'est avérée bien inférieure a celle d'un pH = 6,7
[17].

Ti-O+H ™ =Ti+ (OH) (Réaction I1V.1)
En conclusion, le pH n'influe pas de la méme maniere pour les deux semi-conducteurs. La
dégradation de HPyBr est accélérée a pH basique (pH = 11) dans le cas de ZnO/UV et a pH
acide dans le cas de TiO/UV.
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Figure 1V.8: Effet du pH sur la dégradation de HPyBr par les systemes ZnO/UV (a) et
TiO,/UV (b) a 365 nm; dans I'insert: variation de kapp en fonction du pH.
([HPyBr] = 10 mol L™, [catalyseur] =1 g L™ T=20°Cet|=0,45 mW cm™).

2.2.4. Effet de ’ajout d’accepteur d’électron (H,0,)

L'oxygeéne est nécessaire dans toutes les réactions photocatalytiques; il agit efficacement
comme un piege a électrons, empéchant la recombinaison des "électron-trou positif"
(e'sc/hayv’) photogénérés. Lorsque l'oxygéne est limité, la recombinaison rapide esc/hgy’
réduirait considérablement les actions photocatalytiques de certains photocatalyseurs tels que
le TiO; et le ZnO [18-22]. Pour cela, I’ajout d’accepteurs d’électrons permet également de
réduire le phénomene de cette recombinaison. L’oxygene joue ce role et forme des especes
tres réactives comme O,". Cependant, 1’oxydant inorganique le plus étudié pour son effet
positif sur la cinétique de photodégradation est le peroxyde d’hydrogéne. Celui-ci est en effet
meilleur accepteur d’électrons que 1’oxygéne méme. De plus, I’eau oxygénée peut produire
des radicaux hydroxyles ‘OH par rupture photolytique dépendant de la longueur d’onde de la
radiation incidente. Cependant, il a ét¢ montré que ’effet de H,O,, sur la cinétique de
dégradation de certains polluants organiques, n’etait pas toujours positif en fonction du

systeme étudié [23].

En résumé, il est donc nécessaire de travailler en présence d’accepteurs d’électrons tels que le

peroxyde d’hydrogéne H,O; afin de diminuer la recombinaison trou/électron en formant des
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radicaux trés oxydants, et d’améliorer aussi les taux et les rendements de dégradation de

substrats organiques.

L’influence de la concentration de H,O; sur 1’activité photocatalytique du TiO; et du ZnO
pour la photodégradation du HPyBr a été étudiée, en faisant varier la concentration initiale en
H,0, de 0 & 5x10% mol L™, avec [HPyBr] = 10 mol L™ et [Catalyseur] =1 g L™. La figure

IV.9 illustre I’évolution de la cinétique de dégradation du HPyBr dans les deux systémes.

Pour le systeme ZnO/UV (figure IV. 9(a)), I’ajout de peroxyde d’hydrogéne représente un
effet négatif sur la photodégradration de HPyBr. On voit bien que lorsque la concentration du
H,0, augmente, le taux de dégradation diminue. Cette diminution peut étre due au piégeage
des radicaux hydroxyle par le peroxyde d’hydrogene conduisant a la génération du radical
HO,', qui est un oxydant plus faible par rapport au radical ‘OH (Réactions IV.2 et I1V.3).

H,O; + 'OH — H,0 + HO,' k=2,7x10’ [24] (Réaction 1V.2)
HO," + "'OH — H,0 + O, (Réaction 1V.3)

Une concentration plus élevée en H,0, peut influencer sur la quantité de lumiére UV
nécessaire a la réaction photocatalytique par son absorption [25]. De plus, H,O, peut modifier
la surface de ZnO une fois adsorbé et aussi peut réduire son activité catalytique [23]. Selon la
figure 1V.10, on remarque que méme a faible concentration en H,0, (5%10° mol L™), une
diminution de la vitesse de réaction a été observée, tandis que pour des concentrations plus
élevées en H,0,, on peut voir une inhibition nette de la réaction. Cela signifie que H,0, est
plutdt un inhibiteur qu'un accélérateur de la dégradation photocatalytique du HPyBr dans le
systeme ZnO/UV. Le méme résultat a été trouvé par Ana M. DugandZic et al.,2017 [26], ou
ils ont démontrés que 1’ajout du peroxyde d’hydrogéne méme a des faibles quantités (0,1

mmol L) inhibe la dégradation photocatalytique du nicosulfuron.

Dans le systtme TiO,/UV, I’ajout du peroxyde d’hydrogene accélére la dégradation du
HPyBr. La figure 1V. 9(b) montre que lorsque la concentration de H,O, augmente le taux et la
vitesse de dégradation augmente aussi jusqu’au une valeur limite de 5%x10° mol L™ (Figure
IV.10). Ceci est da a I’accroissement de la génération des radicaux libres ‘OH. En plus, le
peroxyde d’hydrogeéne est un accepteur d’¢lectron plus fort que 1’oxygene, il réagit d’une par
avec les électrons libres émis de la bande de valence du photocatalyseur pour générer des ‘OH
et des OH’, et d’autre part avec les radicaux superoxydes qui sont formés a partir de la

réaction de réduction d’oxygene moléculaire selon les réactions suivantes :

O+ esc — 077 (Réaction 1V.4)
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H,O;, + egc. — OH + 'OH (Réaction 1V.5)
H,0,+ 0, — OH + 'OH+ O, (Réaction 1V.6)
Cependant, lorsque la concentration en H,0, dépasse 5.10°% mol L™, le taux de dégradation
diminue avec ’augmentation de la concentration en H,O; (figure IV. 9 (b)). Cela est due a la
consommation des radicaux ‘OH et a la formation des radicaux moins réactifs HO,
(Réactions 1V.7 et 1V.8).

H,0,+ 'OH — HO;" + H,0 k=2,7%10"mol L™'s™* (Réaction 1V.7)
HO," + "OH — H,0+0, k=6 %10° mol L's* (Réaction 1V.8)

On peut conclure donc que le peroxyde d’hydrogene peut avoir deux effets différents: le
premier serait de favoriser la dégradation des polluants organiques (Systeme TiO,/UV), et le
second serait d’inhiber cette méme dégradation par effet de piége des radicaux hydroxyles
(Systéme ZnO/UV). Par conséquent, le peroxyde d’hydrogene devrait étre ajouté a une
concentration optimale afin d’obtenir une dégradation plus efficace. Ces résultats obtenus sont

en accord avec d’autres chercheurs [27].
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Figure 1V. 9: Effet de la concentration du H,O; sur la dégradation de HPyBr par les
systemes ZnO/UV (a) et TiO,/UV (b) a 365 nm.
([HPyBr] = 10" mol L™, [catalyseur] =1 g L™, T=20° Cet | = 0,45 mW cm™).
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Figure 1V.10: Constante de vitesse de la dégradation du HPyBr en fonction de la
concentration du H,O, par les deux systémes ZnO/UV et TiO,/UV & 365 nm. ([HPyBr] = 10™
mol L, [catalyseur] =1g L™, T=20° Cetl=0,45 mW cm?).
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2.2.5. Détermination des espéces radicalaires responsables a la dégradation

photocatalytique du HPyBr pour les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV

Pour mieux comprendre le processus photocatalytique et afin de déterminer les espéces
radicalaires responsables a la dégradation du HPyBr par les deux systemes ZnO/UV et
TiO,/UV, des expériences ont été réalisées en introduisant des piégeurs chimiques tels que

I’isopropanol (IPA), le chloroforme et le triéthanolamine (TEA) dans le mélange réactionnel.

Les conditions opératoires tels que la concentration du substrat (10 mol L™), la concentration
du catalyseur ([ZnO] = [TiO,] = 1 g L™), le pH (5,9) et la longueur d’onde d’irradiation
(365 nm) sont toujours les mémes pour chaque expérience sauf que la nature et la

concentration du piégeur chimique qui changent.

En premier lieu, I'implication du radical "OH a été détectée par l'addition de I’isopropanol. Ce
dernier a été utilisé comme piégeur a radicaux “OH pour vérifier son effet sur la dégradation
du HPyBr. En effet, I’isopropanol peut réagir avec les radicaux "OH présents dans le milieu
pour former I’acétone (k = 1,9 x10° mol L™ s™*) selon la technique décrite par Buxton et al.,
1988 [28].

En deuxiéme lieu, le chloroforme (CHCI3) a été utilisé comme piégeur a radicaux
superoxydes O,". En revanche, le CHCI; réagit avec une constante de vitesse du second ordre
beaucoup plus élevée avec le radical superoxyde (Kcucis, 02.-= 3 % 10 L mol™ s qu’avec le

radical hydroxyle (K.on cues = 5 x 10° L mol™ s7%) [28].

En troisiéme lieu, pour determiner la participation des trous positifs dans la dégradation
photocatalytique du HPyBr, 3,3 ml d’une solution de triéthanolamine de 500 mmol L™ a été
ajoutée au mélange réactionnel. Le triéthanolamine a été utilisé comme piégeur des trous

positifs qui proviennent de la bande de valence [29].

Les cinétiques de dégradation du HPyBr par les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV en
présence et en absence de ces piégeurs ont éteé tracées et représentés sur les figures 1V.11 (a)
et IV.11 (b) et les figures 1V.12 (a) et 1VV.12 (b).

2.2.5.1. Cas des radicaux "OH et HO,/O,™
Les résultats obtenus montrent clairement une inhibition totale de la dégradation du HPyBr en
présence de 1% (v/v) d’IPA (figure 1V.11 (a) et 1V.11 (b)), en jouant un réle competitif dans

la réactivité des radicaux hydroxyle. Cette inhibition totale permet de mettre en évidence
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I’implication majoritaire des radicaux hydroxyle ‘OH dans le processus de dégradation du

HPyBr par les deux systémes étudiés.
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Figure 1V.11. Cinétiques de dégradation photocatalytique du HPyBr en présence et en
absence du chloroforme et d’isopropanol par les systemes ZnO/UV (a) et TiO,/UV (b) a 365
nm ([HPyBr] = 10 mol L™, [catalyseur] =1 g L™, pH naturel =59+ 0,2, T=20°Cet| =

0,45 mW cm™).

Il apparait sur la figure 1V.11 (a) et VI.11 (b) que I’addition de 1% (v/v) du CHClj3 inhibe
partiellement la dégradation du HPyBr pour les deux systemes étudiés. En présence de ce
piégeur, environ 25% et 21% d’élimination du HPyBr a été observée (des pourcentages

inférieurs a celui obtenu en présence d’IPA). Tandis que, plus de 94% et 100% du HPyBr ont

131

——
| —



Chapitre IV Dégradation du HPyBr en milieu hétérogene

été transformé en absence du CHCI; par ZnO/UV et TiO,/UV respectivement. Cela signifie

que la présence du radical HO,/O," contribue dans la dégradation du HPyBr.

2.2.5.2. Cas des trous positifs hgy*

D’apres la figure 1V.12 (a) et 1V.12 (b), on observe une forte inhibition de la dégradation du
HPyBr a été obtenue pour les deux systemes en présence du triéthanolamine avec une
concentration de 500 mmol L™. La raison principale de cette inhibition est le blocage des
réactions de surface des trous positifs par la triéthanolamine pour former les radicaux
hydroxyle qui sont responsable de I’oxydation du substrat. En revanche, les électrons de la
bande de conduction ont la possibilité de réagir avec 1’oxygeéne dissous, du fait de la non
recombinaison egc/hgy’, et par conséquent les seules espéces réactives formées sont issues de

cette réaction.
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Figure 1V.12. Cinétiques de dégradation photocatalytique du HPyBr en présence et en
absence du triéthanolamine par les systemes ZnO/UV (a) et TiO/UV (b) a 365 nm
([HPyBr] =10 mol L™, [catalyseur] =1 g L™, pH naturel =5,9+ 0,2, T=20° Cet | = 0,45

mW cm).

En conclusion, comme le taux de dégradation a été fortement inhibé apres 1’élimination de

I’activité des radicaux hydroxyle et des trous positifs (hy,) et ralentit en présence de

chloroforme (Tableau 1V.2), ceci indique que les trous positifs sont majoritairement

responsables de la dégradation du HPyBr par les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV par la

formation des radicaux hydroxyle.

Tableau 1V.2: Taux de dégradation du HPyBr en présence et en absence des pieges
chimiques et en fonction des conditions expérimentales par les deux systéemes ZnO/UV et

TiO,/UV.
Taux de dégradation (%)
CH3Cl; IPA .
TEA Sans piege
ZnO/UV
_ 25 0 5 94
(aprés 120 min)
TiO,/UV
. _ 21 6 10 100
(apres 180 min)
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2.2.6. Influence d’ajout des substances humiques (SH)

Les substances humiques (SH) sont des composés ubiquistes dans la nature. Ce sont des
macromolécules organiques de structure mal connue. Elles sont issues de la dégradation de la
matiére vegétale ou animale et constituent une part trés importante (jusqu'a 80 % en masse) de
la matiere organique naturelle des sols, des systemes aquatiques et des sédiments [30]. Ces
molécules absorbent la lumiee entre 200 et 500 nm, elles comprennent les acides humiques
(AH) et les acides fulviques (AF).

L’influence de ces acides humiques sur la cinétique de la photodégradation du HPyBr a été
également étudiée pour les deux systemes ZnO/UV (365 nm) et TiO,/UV (365 nm), en faisant
varier la concentration en acides humiques entre 5 & 20 ppm avec 1 g L™ du catalyseur et 10
mol L™ du HPyBr.

D’apres la figure 1V.13(a) et 1V.13(b), on observe que le taux de dégradation du HPyBr dans
les deux systemes est largement inhibé par I’introduction de substances humiques. De plus, la
vitesse de réaction diminue lorsque la concentration en substances humiques augmente
(Tableau 1V.3). Ce résultat peut étre dd a la nature organique de ces substances humique ou
elles peuvent réagir avec des radicaux hydroxyle ‘OH. Cette réaction entre les deux conduit au
piégeage de radicaux hydroxyle "OH défavorisant de ce fait la dégradation du HPyBr. De
plus, les SH a forte concentration inhibent la photodégradation par effet d'écran en absorbant
la lumiere UV-Visible.

1,0

] —=—[S.H] =0 ppm

08 (a) *— [S.H] =5 ppm
[S.H] =10 ppm

—vw— [S.H] =20 ppm
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1,0

~x —=— Sans SH

—o—[S.H] =5 ppm
0.8 o [S.H] = 10 ppm
| —w— [S.H] = 20 ppm

0,6 >
} \\
® ~

(b) ey

0,0 T T T T T T T T T T T
0 30 60 90 120 150 180

cic,

Temps (min)

Figure 1V.13: Effet de la concentration des substances humiques sur la dégradation de
HPyBr par les systtmes ZnO/UV (a) et TiO,/UV (b) & 365 nm ([HPyBr] = 10 mol L™,
[catalyseur] =1 g L™, pH=59+0,2, T=20°Cetl=0,45mW cm?).

Tableau V.3 : Constante de vitesse de dégradation photocatalytique du HPyBr en présence
des différentes concentrations des substances humiques par les deux systémes ZnO/UV et
TiO,/UV & 365 nm ([HPyBr]= 10* mol L™, [Catalyseur] =1 g L™, pH naturel =5,9+0,2, T =
20° Cet1=0,45 mW cm?).

Constante de vitesse k x10% (min™)
[SH]
(ppm)
ZnO/UV TiO/UV
0 5,72 1,29
5 4,67 0,42
10 3 0,35
20 1,66 0,31

2.2.7. Influence de différents anions inorganiques
La présence de certains anions inorganiques tels que les chlorures, les sulfates, les carbonates
et les hydrogénocarbonates peut affecter la dégradation photocatalytique de composés

organiques dans I’ecau et dans les eaux usées. L'effet de ces anions sur la dégradation
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photocatalytique dépend de chaque ion, de la nature de la molécule a traiter et du milieu du
traitement [31].

Pour évaluer I’'importance de la présence de ces anions dans le milieu, une solution de HPyBr
(10" mol L) a été traitée par les deux system ZnO/UV et TiO,/UV en présence de 1 g L™ de
chaque catalyseur sous irradiation UV a 365 nm, a pH libre et a température ambiante et en

présence de différentes concentrations de sels de sodium.

2.2.7.1. Les ions chlorures et sulfates

a) Cas des chlorures
La figures 1V.14 montre ’effet de 1’ajout des ions chlorures sur les constantes de vitesse de
dégradation du HPyBr en présence de différentes concentrations de chlorure de sodium
variant de 10 mol L™ & 10 mol L™. Il en ressort que la présence des ions précités inhibe la
cinétique de photodégradation du substrat pour les deux systéemes étudiés (ZnO/UV et
TiO,/UV). L’effet inhibiteur croit lorsque la concentration de ces ions augmente. Ce résultat
peut étre d0 aux raisons suivantes;
1- Blocage complet ou partiel des sites actifs du photocatalyseur [32-35] par 1’adsorption de
ces anions sur la surface des catalyseurs ZnO ou TiO,, ce qui empéche I’adsorption des
molécules a dégrader et/ou a leur compétition avec le polluant pour réagir avec les radicaux
générés.
2- La réaction des ions chlorures avec les radicaux hydroxyles et les trous positifs résultant la
formation des radicaux CI° (Réactions V.9 et 1V.10), qui se comportaient comme des
piégeurs des ‘OH et hy,". En effet, Il est nécessaire de noter que le potentiel d’oxydation des
radicaux chlorure (E0 crc-= 2,5 V) est inférieur a celle des radicaux hydroxyle (EO.OH/HZO =
2,80 V) [36], ce qui conduit a la diminution de I’efficacité de photodégradation du HPyBr.
CI'+ 'OH — 'Cl + OH" [37-39] (Réaction 1V.9)
ClI + hy,,"— "CI [40] (Réaction 1V.10)
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Figure 1V.14 : Effet de la concentration des ions chlorures sur la vitesse de dégradation du
HPyBr par les systémes ZnO/UV (a) et TiO»/UV (b) & 365 nm ([HPyBr] = 10 mol L™,
[catalyseur] =1 g L™, pH=59+0,2, T=20°Cetl=0,45mW cm?).

b) Cas des sulfates

L’effet de I’ajout des ions sulfates sur la dégradation photocatalytique du HPyBr a été testé en
ajoutant des concentration en sulfates de sodium allant de 10 & 10 mol L™ au solutions du
HPyBr (10 mol L™) & pH naturel (5,9 + 0,2) et en présence de 1 g L™ de TiO, P25 ou ZnO.
Les résultats sont présentés sur la figure 1V.15.

En ce qui concerne les anions sulfates, une inhibition de la dégradation du HPyBr a été bien
remarquée pour les deux systémes. Cette inhibition résulte du piégeage d’espéces oxydantes
(les radicaux hydroxyle) par les radicaux SO, qui sont moins réactifs que les radicaux "OH et
les trous positifs hay' (E%ous—s0s- = 2,6 V). Ces radicaux SO, peuvent se former par la
réaction entre I’anion sulfates avec les radicaux et les trous positifs selon les réactions

suivantes [41-43] :

SO+ hyy" — S04~ (Réaction 1V.11)
SO~ + "OH— SO;~ + OH (Réaction 1V.12)
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Figure 1V.15. Effet de la concentration des ions sulfates sur la vitesse de dégradation de
HPyBr par les systémes ZnO/UV (a) et TiO»/UV (b) & 365 nm ([HPyBr] = 10 mol L™,
[catalyseur] =1 g L™, pH=59+0,2, T=20°Cetl=0,45mW cm?).

2.2.7.2. Les ions carbonates et bicarbonates

Les ions bicarbonate et carbonate sont généralement présents dans les eaux de surface, les
eaux souterraines et les eaux usées. Par exemple, dans les eaux naturelles (pH = 6,5 - 8,5), les
ions carbonates sont moins présents que les ions hydrogénocarbonate (pKa (HCO3/CO5%) =
10,25) [44].

En raison de I'abondance de ces ions dans les environnements aqueux, le ‘OH généré par les
réactions photocatalytiques peut réagir avec les carbonates et les hydrogénocarbonates (les
constantes de vitesse du second ordre sont 8,5x10° et de 3,9x10® mol L™ s™, respectivement)

pour former des radicaux carbonates (CO3"™) selon les Réactions 1V. 13 et 1V.14 [29]:

HCO; + "OH — COs™ +H,0 k=85%10°Lmol ’s*  (Réaction IV.13)
COs” + 'OH — COs™ + OH~ k=3,9x10°L mol *s*  (Réaction IV.14)

Contrairement au radical ‘OH (E° = 2,3 V, pH = 7) qui réagit trés rapidement avec presque
tous les composés organiques, le radical carbonate (CO3™) est une espéce oxydante sélective
et puissante contre les composés organiques qui a un potentiel d’oxydation relativement
élevée (E° = 1,78 V, pH = 7). Canonica et al.,2005 [45] ont constaté que l'oxydation de
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certains composeés par les radicaux CO3™ peut étre plus importante que leur oxydation par le
radical hydroxyle. Cependant, malgré 1’'importance du radical carbonate, les travaux de
recherche sur la réactivité de ce dernier vis-a-vis des composés organiques sont encore assez
limités.
a) Cas des bicarbonates

Afin de tester I'influence d’ajout des ions bicarbonates sur la dégradation photocatalytique du
HPyBr par ZnO et TiO,, des suspensions aqueuses de 1 g L™ de chaque catalyseur et 10 mol
L™ de HPyBr ont été irradiés a 365 nm on variant la concentration en bicarbonates de 10™ &
10 mol L™,

L’ajout des ions bicarbonates 4 des concentrations de 10, 10° mol L™ et 102 mol L™ au
systemes ZnO/UV et TiO,/UV a pH initial de 5,9 donne un pH final (approximatif) de la
solution de 7,44, 8,23 et 8,56 respectivement. Pour toutes les valeurs de pH, les especes
prédominantes sont H,CO3 et HCO3 selon les réactions suivantes (pH > pKal= 6,4 (Réaction
1V.16)):

CO;(aq) + H20 < H,CO3 (Réaction 1V. 15)
H,COs3 «» HCO3 + H” pKa; = 6,4 (Réaction 1V. 16)
HCO; « COs ™ + H* pKa, = 10,25 (Réaction 1V. 17)

La figure 1V.16 montre que 1’ajout des bicarbonates dans les deux systémes présente deux

effets différents ;

Pour le systéme ZnO/UV, I’addition des ions bicarbonates dans le milieu ralentit faiblement la
vitesse de photodégradation du HPyBr. La figure 1V.16 montre que lorsque la concentration
en bicarbonates augmente, le taux de dégradation diminue progressivement. Malgré que le pH
basique (pH > 7) est favorable pour la dégradation du HPyBr dans le systeme ZnO/UV seul
(absence des bicarbonates), ce qui confirme que le pH final impliqué par les ions bicarbonates
n’a aucun effet sur I’efficacité de la photodégradation. En outre, ce ralentissement peut étre di
au piégeage des radicaux hydroxyle qui sont produits par I’interaction entre 1’espéce
prédominante (HCOj3) et les radicaux hydroxyle ‘'OH comme indiqué dans les réactions
précédentes 1V.13 et 1V.14. D’aprés ces réactions, les hydrogénocarbonates piegent 50 fois
moins de radicaux hydroxyle que les ions carbonates.

D’autre par, un autre facteur peut contribuer au ralentissement de la dégradation
photocatalytique du substrat qui est 1’adsorption de ces anions a la surface des particules de
catalyseur qui provoque un recul de I’adsorption du micropolluant et ralentit 1’oxydation

directe de ce dernier par les trous positifs.
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Chapitre IV Dégradation du HPyBr en milieu hétérogéne

Ce reésultat est similaire aux travaux de Daneshvar et al.,2007 [46], qui montrent que la
présence de NaHCO;3; diminue la vitesse de dégradation du nitro-4 phénol. Kochany et
al.,1992 [47] ont étudié la photodégradation de bromoxynil cyanure 3,5-dibromo-4-
hydroxyphényl (A > 300 nm) dans une solution aqueuse en présence d'ions carbonates et
bicarbonates. Un effet d’inhibition a également été observé.

Contrairement, dans le systeme TiO,/UV, I’ajout des ions bicarbonates présente un effet
accélérateur sur la vitesse de dégradation du HPyBr (figure 1V.16) surtout a des faibles
concentrations (<10 mol L™). On voit bien que lorsque la concentration des ions
bicarbonates augmente, la vitesse de dégradation du HPyBr augmente aussi jusqu'a une valeur
limite de 10° M en bicarbonate. Au-dela de cette valeur, on remarque une inhibition de la
dégradation. Ce résultat peut étre attribué a la participation des radicaux carbonates avec les
radicaux hydroxyle afin de dégrader le substrat. Cependant, une concentration supérieure a
10 M engendre une réduction de la dégradation du HPyBr & cause du piégeage des radicaux

hydroxyle par les radicaux carbonates selon la réaction précédente (1V. 13).
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E
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=~ T Ti02/UV
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[HCO;] (mol L?)

Figure 1V.16. Effet de la concentration des ions bicarbonates sur la vitesse de dégradation de
HPyBr par les systémes ZnO/UV (a) et TiO,/UV (b) & 365 nm ([HPyBr] = 10™ mol L™,
[catalyseur] =1 g L™*, T=20°Cetl=0,45mW cm?).
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b) Cas des carbonates

L’effet des ions carbonates sur le taux de dégradation photocatalytique de HPyBr ont été
testés. La figure 1V.17 décrit l'influence de ces ions (de 5x10™ & 102 mol L™) sur la
dégradation de HPyBr par les deux catalyseurs ZnO et TiO, P25 sous irradiation UV a 365
nm. Le pH initial de la solution des expériences est d’environ de 11 et, dans ces conditions

expérimentales, les anions carbonates sont prédominants (pH> pKa, = 10,25). Par conséquent,

Dégradation du HPyBr en milieu hétérogene

la solution contient environ 85% de carbonate (CO3%).
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Figure 1V.17: Effet des ions carbonates sur la dégradation photocatalytique du HPyBr par
ZnO (a) et TiO, P25 (b): ([HPyBr] = 10 mol L™, [catalyseur] = 1g L™, T=20°C et
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1= 0,45 mW cm™).
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L'ajout d'ions carbonates dans le systeme ZnO/UV représente un effet inhibiteur sur la
photodégradation de HPyBr (Figure 1V.17 (a)). La figure 1V.18 montre que kap, diminue (de
8,13 x 10 4 2,83 x 10 min™) avec I’augmentation de la concentration en carbonate (de 0 &
102 mol L™). Cette inhibition peut étre due & deux facteurs: (i) la capture des radicaux
hydroxyle (‘OH) par les anions (COs*) qui conduit & la formation d'espéces oxydantes
beaucoup moins réactives que les radicaux ‘OH; (ii) I'adsorption des anions carbonates a la
surface de ZnO, ce qui peut ralentir I'oxydation directe du polluant par les trous positifs. Ce
phénomene peut étre confirmé lorsque la surface du semi-conducteur est chargée positivement
a pH <pHpzc (PZC est le point de charge zéro). Dans nos expériences, le pH final était
d'environ 8,5, i. e. inférieur a pHpzc de ZnO qui était de 9,3. En conséquence, I'adsorption des
anions inorganiques charges négativement est considérablement améliorée et I'addition des
carbonates réduit la vitesse de réaction, en particulier a des concentrations élevées. Des
résultats similaires ont également été rapportés selon lesquels les ions carbonates ont un effet
inhibiteur sur la dégradation de divers composés organiques en raison de leur forte propriété
du piégeage des radicaux hydroxyle [48, 49].

0,08 —8&—7Zn0O

—e—TiO, P25
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Figure 1V.18: Variation de kayp en fonction de la concentration en carbonates
([HPyBr] = 10* mol L?, [Catalyseur] = 1g L™, pH = 11, T = 20°C et | = 0,45 mW cm™).

A Tlinverse, dans le systéme TiO,/UV, le phénoméne s'est révélé différent. L'ajout d'ions
carbonates a un effet prometteur sur la dégradation de HPyBr (figure 1V.17 (b)). Cette figure
montre que lorsque la concentration en COs* augmente de 0 & 5x10™* mol L™, le taux de

dégradation de HPyBr augmente egalement (plus de 90% de I'élimination a été observée apres
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30 min d'irradiation), oUl kap, augmente & partir de 6,62x107 & 7,49x10 min™ respectivement.
Cependant, des augmentations supplémentaires de la concentration en CO5* (10 et 10 mol
L) ont entrainé une réduction des taux de dégradation et la constante de vitesse a diminué a
6,07x10% et 1,79x102 min® respectivement (Figure 1V.18). Cette implication peut
s'expliquer par les raisons suivantes:

- Formation de radicaux COj3"~ par la réaction entre anions carbonates et ‘OH ou entre anions
carbonates et trous positifs hgy*, comme indiqué dans les réactions 1V.14 et 1V.18.

hey" + CO3— CO5” (Réaction 1V.18)
- La coexistence et la participation combinée de radicaux hydroxyle et carbonate a la
dégradation de HPyBr, en particulier a une faible concentration en carbonates (< 5 x 10 mol
LY.

- & des concentrations élevées en carbonates (> 5 x 10 mol L™); les radicaux carbonates sont
principalement présents en solution, ce qui implique le piégeage des radicaux hydroxyles. De
plus, les CO3™ sont moins réactifs que les ‘OH, ce qui permet de réduire le taux de dégradation
de HPyBr.

Plusieurs études s'accordent pour dire que les radicaux carbonates participent a la dégradation
de divers polluants organiques et ont une sélectivité de réaction supérieure a celle des
radicaux hydroxyle et pourraient attaquer sélectivement les groupes riches en électrons, en
particulier pour les composés organiques contenant de I'azote et les phénols [46, 50- 52].

En effet et afin de comprendre le réle des radicaux carbonates dans I'augmentation de la
dégradation photocatalytique de HPyBr par TiO,, nous avons testé différents produits jouant
le role de piégeur de "OH et de hgy " tels que ’isopropanol (IPA) (1 mL de 130,3 mmol L™ %) et
le triéthanolamine (TEA) (3,3 ml de 500 mmol L) respectivement, ces derniéres ont été
utilisées et additionnées séparément dans des solutions réactionnelles en présence et en

absence des ions carbonate (Figure 1V.19).

Le meécanisme de dégradation photocatalytique du HPyBr par TiO, est résumé dans les
réactions (1V.19) - (1V.22) [53]. Au cours de la photocatalyse, les polluants peuvent étre
dégradés par deux voies principales: (a) par les trous positifs (hgy') (Réaction 1V.20) ou (b)

par le ‘OH produit a partir de hgy" (Réaction 1V.22).

TiO, + hv — hgy' + eac” (Réaction 1V.19)
hey’ + HPyBr — Sous - produits (Réaction 1V.20)
hev' + HO — ‘OH + H* (Réaction 1V.21)
‘OH + HPyBr — Sous - produits (Réaction 1V.22)
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En absence d'ions carbonates (systeme TiO,/UV), la dégradation du HPyBr a été
completement inhibée soit par I'addition d’ispropanol (IPA), soit par la triéthanolamine (TEA)
et les cinétiques de dégradation sont similaires, comme le montre la figure 1V.19 (a). Cette
inhibition est due a deux raisons; (1) : absence de radicaux hydroxyle qui sont piégés par
I’addition d'alcool (IPA), indiquant que le radical ‘OH est I'espéce prédominante responsable
de la dégradation de HPyBr par le procédé TiO,/UV. (2) : Piégeage des trous positifs par
I'ajout de TEA (un capteur de trous de la bande de valence (hgy")) [29], qui a été utilisé pour
reconfirmer les contributions de "OH dans la dégradation photocatalytique du HPyBr. La
figure 1V.19(a) montre que la réaction était complétement bloquée lors de I'ajout de TEA (les
réactions 1V.20 et 1V.21 ne produisent pas). En outre, si hgy" sont piégés, il ne serait pas
possible de générer les radicaux "“OH, rappelant que les radicaux "“OH produits & partir de hgy"
sont des especes majeures dans la dégradation du HPyBr par le systéeme TiO,/UV selon la

réaction 1V.21.
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Figure 1V.19: Effect de [’ajout d’IPA et TEA sur la dégradation photocatalytique du HPyBr;
(a): TiO,/UV, (b): TiOo/ COs*/UV ([HPyBr] = 10 mol L?, [Na,CO3] = 10° mol L,
[TiOz] = 1g L1, T=20 °C et I= 0,45 mW cm).

En présence de 102 mol L * d’ions carbonates (systéme TiO,/UV/CO3%), la dégradation de
HPyBr n'a pas été complétement inhibée en présence d’IPA. Comme le montre la figure
1V.19 (b), I'élimination de HPyBr a été réduite de 100% a 40% aprés 180 min d’irradiation, ce
qui confirme que seuls les radicaux hydroxyles ont été piégés et qu'il était possible que les
radicaux CO3" participent a la dégradation du HPyBr. La raison possible de ce résultat est que
les radicaux CO3" sont formés par la réaction entre les ions CO3% et les trous positifs hgy',
puis il peut réagir avec HPyBr pour former des produits de dégradation ((Réaction 1V.18) et
(Réaction 1V.23)).

CO3" + HPyBr — Sous - Produits (Reaction 1V.23)

D'autre part, I'existence de la TEA a totalement inhibé la dégradation de HPyBr (figure 1V.19
(b)). Nous pouvons confirmer alors que la formation des radicaux CO3™ a été produite par les
trous positifs (Réaction 1V.18) et que les radicaux ‘OH ne se produit pas (réaction inhibée
(Réaction 1V.21)) et la formation des radicaux CO3™ par les radicaux ‘OH (Réaction 1V.14) et
par les trous positifs hgy" (Réactions 1V.20 et 1V.18 inhibées) ont été empéchés. Toutes les
voies possibles de dégradation de HPyBr dans le systtme TiO,/COs*/UV ont été alors

inhibes.
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Plusieurs auteurs sont en accord avec cette hypothese. Ils ont également constaté que les
radicaux carbonates participaient a la dégradation de certains polluants organiques [54-57].
En résumé, les ions carbonates peuvent agir en tant que promoteur dans les systémes TiO,/UV
et inhibiteur dans les systemes ZnO/UV pour la dégradation de HPyBr.

2.3. Etude de la minéralisation

Pour compléter 1’étude de dégradation photocatalytique de HPyBr, le processus de
minéralisation a été contr6lé par la demande chimique en oxygéne (DCO) et le carbone
organique total (COT), ou il a été mesuré en fonction du temps d’irradiation. Les figures
V.20 (a) et 1V.20 (b) montrent les cinétiques de dégradation et de minéralisation de HPyBr
(10 mol L) avec 1 g L™ de catalyseur (ZnO ou TiO,) & pH naturel (pH = 5,9 + 0,2) sous
irradiation UV a 365 nm. Les résultats montrent qu'apres 180 minutes de réaction
photocatalytique, les réductions de la DCO étaient respectivement de 100% et 63% pour les
systemes ZnO/UV et TiO,/UV. Alors que les réductions de COT étaient respectivement
d’environ 52% et 50% aprés 7 heures d’irradiation. Il convient également de noter que la
dégradation de HPyBr est presque totale aprés 120 minutes d'irradiation en présence de ZnO
et de TiO,, ou les taux d’élimination sont respectivement de 94% et 89%, alors que leur
minéralisation n'a été que partiellement atteinte aux mémes temps d'irradiation: 67% et 51%
de la DCO et 30%, 3% du COT pour ZnO et TiO,, respectivement. Cela indique que la
minéralisation de la solution diminue plus lentement que la dégradation du substrat. Ce
résultat peut s'expliquer par le fait que les molécules de HPyBr ne sont pas directement
minéralisées, mais transformées en photoproduits intermédiaires. Parmi ceux-ci, les acides
carboxyliques sont plus résistants a la minéralisation et ne peuvent pas étre détectés par
CLHP. Au total, ces photoproduits générés peuvent avoir d'autres cycles de dégradation pour

compléter la minéralisation totale.

Par contre, on peut observer que les pourcentages de minéralisation mesurés par le COT sont
inférieurs a ceux de la DCO pour les deux systemes. En fait, le COT est indépendant de I'état
d'oxydation de la matiére organique et ne mesure pas les autres éléments liés organiquement,
tels que I'hydrogene, l'azote et les éléments inorganiques. Ces derniers peuvent également étre

oxydés et contribuer ensuite a la détermination de la DCO.
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Figure 1V.20: Comparaison de la dégradation et la minéralisation (DCO, COT) du HPyBr
dans les deux systémes ZnO/UV (a) et TiO, P25/UV (b): ([HPyBr] = 10 mol L™,
[catalyseur] = 1g L™ & pH =5.9 + 0.2, T= 20 °C et I= 0,45 mW cm™).

2.4. Effet de Uirradiation solaire

De nombreux travaux ont montré que I’utilisation de I’énergie solaire est une bonne
alternative dans la dégradation photocatalytique des polluants organiques par TiO; et ZnO
[58-63, 3]. D’un point de vue économique, cette énergie peut étre utilisée a la place des
sources de lumicre artificielle qui ont besoin d’une haute puissance ¢€lectrique et peuvent étre

de ce fait trés dangereuses et trés colteuses.
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Tous d’abord, les conditions environnementales de toutes les irradiations solaires ont été déja
présentées dans le chapitre 11, paragraphe 2.4.

En effet, pour se rapprocher aux conditions environnementales et afin de voir I’effet de la
lumiere naturelle sur la dégradation photocatalytique du HPyBr par le TiO; et le ZnO, deux
différentes solutions de HPyBr (10 mol L) en présence de ZnO ou de TiO, ([TiO] = [ZnO]
=1 g L™ etapH naturel (pH = 5,9) ont été exposées séparément & la lumiére solaire et sous
agitation au mois de Juin 2017 avec une température moyenne de 32°C. Les cinétiques de
dégradation du HPyBr par lumiere naturelle ont été comparées avec celle de la lumiére
artificielle. Les résultats expérimentaux sont reportés dans la figure 1V.21 (a) et V.21 (b).
Les résultats trouvés montrent que le taux de dégradation du HPyBr est de 100 % aprés 120
min d’exposition pour le systéme ZnO/lumiére solaire et 100% aprés 75 min pour le systeme
TiO,/ lumiére solaire. De plus, il apparait d’aprés la figure 1V.21 que la dégradation du
HPyBr sous I’irradiation solaire est plus rapide que sa dégradation sous I’irradiation par des

rayons UV a 365 nm.
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Figure 1V.21: Cinétiques de dégradation du HPyBr par les deux systemes ZnO/UV(a) et

TiO./UV(b) en présence de la lumiére naturelle et artificielle
([HPyBr] = 10" mol.L™, [Catalyseur] =1 g L™ & pH = 5,9%0,2).

Les valeurs des parametres cinetiques (Kapp, ti2 €t R?) relatives aux données expérimentales

obtenues pour les deux expériences sont bien résumées dans le tableau 1V.4.

Tableau 1V.4: Les constantes de vitesse Kapp, temps de demi-vie ty, et les constantes de

détermination R?.

_ Type de kappx10° _
Source lumineuse " ty/2 (Min) R?
catalsyeur (min™)

Lumiére artificielle (lampes Zn0 512 12,11 0,99
eléctriques) TiO, 1,29 53,73 0,98

Zn0O 12,01 577 ~1

Lumieére naturelle (solaire)
TiO, 3,17 21,86 ~1

D’apres le tableau présenté précédemment (Tableau 1V.4), on constate que la constante de

vitesse apparente k de la degradation du HPyBr est plus importante sous irradiation solaire,

elle représente pratiquement le double de la valeur des irradiations a 365 nm. Par conséquent,

le temps de demi-vie du HPyBr sous irradiation solaire est plus cours que le temps de demi-

vie sous irradiation UV. Cette amélioration est due a la différence de la nature des sources

d’irradiation naturelle et artificielle ou le flux photonique n’est pas le méme dans les deux cas.
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Par conséquent, le rayonnement artificiel posséde un flux de 0,45 mW cm™ alors que le flux
du rayonnement solaire mesuré & 365 nm est de 1,875 mW cm (4 fois plus grand que celle
des lampes). En effet, plus les irradiations pénétrent dans le photocatalyseur plus la génération
des radicaux ‘OH est trés importante. Ce qui conduit en dernier lieu a un taux de dégradation
éleve.

Ces résultats confirment que notre processus (photocatalyse hétérogene) pourrait étre appliqué
a grande échelle dans les stations de traitement des eaux dans les régions bien ensoleillées, et
notamment dans la région du bassin méditerranéen en baissant le colt du traitement de facon

significative.

3. Conclusion

Dans ce chapitre, deux oxydes métalliques ont été utilisés comme catalyseur hétérogene et

leurs performances pour la dégradation d'un liquide ionique de la famille des pyridinium ont

été étudiés.

Les résultats obtenus dans ce travail permettent de conclure que :

- Un faible pourcentage d’adsorption du HPyBr a été obtenu en présence des deux
catalyseurs a pH libre, expliqué par I’absence d’interaction liquide-solide a I’obscurité.

- Les essais menés sur la dégradation photocatalytique du substrat ont démontré que le
systeme ZnO/UV était plus efficace que le systeme TiO/UV. Ainsi que la concentration
des radicaux hydroxyle ‘OH est importante pour le systtme ZnO/UV par rapport au
systeme TiO,/UV.

- Les concentrations optimales en TiO- et ZnO pour notre réacteur sont de 1 g L™.

- La photodégradation de HPyBr s’est avérée suivre une cinétique de pseudo-premier ordre
dans les deux systemes ZnO/UV et TiO/UV et la cinétique de disparition du HPyBr est
bien décrite par le modéle de Langmuir-Hinshelwood.

- Les deux catalyseurs réagissent difféeremment avec la variation de pH. La dégradation de
HPyBr est accélérée a pH basique (pH = 11) dans le cas de ZnO/UV et a pH acide dans le
cas de TiO/UV.

- L’ajout du peroxyde d’hydrogéne présente deux effets différents: le premier était de
favoriser la degradation de notre substrat (Systéeme TiO,/UV), et le second était d’inhiber
cette méme dégradation par effet de piege des radicaux hydroxyles (Systeme ZnO/UV).
En revanche, I’excés de H;O, a crée un effet d’autoinhibition qui annule I’effet

accélérateur.
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- L'inhibition significative de la réaction photocatalytique par 1’addition des piégeurs
chimique tels que 1’isopropanol et le trié¢thanolamine confirme que la voie majoritaire de
la dégradation du HPyBr est due aux radicaux hydroxyle formés par l'irradiation de la
surface des photocatalyseurs.

- L’ajout des substances humiques inhibe largement la dégradation du HPyBr dans les deux
systemes étudiés (ZnO/UV et TiO,/UV).

- La présence des anions CI” et SO,* conduit & une inhibition partielle de la dégradation du
HPyBr pour les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV.

- Les ions carbonates et bicarbonates peuvent agir en tant que promoteur dans le systeme
(TiO2/UV) et inhibiteur dans le systéme (ZnO/UV) pour la dégradation de HPyBr.

- Les taux de minéralisation du HPyBr a partir de la DCO et de COT étaient respectivement
de 67%, 30% et 51%, 3% aprés 120 min d’irradiation dans les systemes ZnO/UV et
TiO,/UV.

- L’étude de la dégradation photocatalytique de HPyBr dans des réacteurs cylindriques en
Pyrex utilisant le rayonnement solaire, a montré que I'efficacité a cette échelle est plus
importante comparativement a celle observée dans les manipulations réalisées a 1’échelle
du rayonnement artificielle au laboratoire.

Ces résultats indiquent que ces oxydes métalliques peuvent étre utilisés efficacement dans le

traitement des eaux usées.
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Conclusion générale

Le travail réalisé au cours de cette thése s’inscrit dans le cadre général d’¢tude et de
comparaison des performances et de 1’efficacité de différents procédés photochimiques en
phase homogeéne et hétérogéne pour le traitement des eaux polluées par les liquides ioniques.
Le polluant choisi lors de cette étude est un liquide ionique a base de cation pyridinium qui est

le bromure de 1-hexylpyridinium (HPyBr) en solution aqueuse.

L’étude des systémes photochimiques en milieu homogéne (UV, H,O,/UV, H,0,/Fe?" et
H,0./Fe?*/UV) sur la disparition du HPyBr a montré que le processus de dégradation est
relativement rapide a 254 nm. Par contre, ce processus est négligeable a 365 nm et sous
rayonnement solaire. Le HPyBr est trés photolysable a 254 nm mais I’irradiation a cette
longueur d’onde ne peut pas étre utilisée pour I’étude photochimique des réactions dans le cas
des conditions environnementales. Le rendement d’élimination du HPyBr par photolyse
directe a été influencé par la concentration initiale en substrat, ou 1’on a noté que ce dernier
s’améliore lorsque celle-ci diminue. Le couplage H,O,/UV est nettement plus efficace que la
photolyse directe seule pour dégrader notre polluant. En outre, I’efficacité est renforcée par
I’élévation de la dose de H,0, jusqu’a une limite imposée par les réactions d’auto-inhibition.
Le role des especes radicalaires a été mis en evidence dans le systtme H,0,/UV par I’ajout
d’inhibiteurs de radicaux hydroxyle “OH. Les résultats obtenus montrent que les solutions
aqueuses contenant le HPyBr peuvent étre dégradées de facon efficace par le systeme Fenton
et photo-Fenton. Cependant, il existe trés peu de différence dans les cinétiques de disparition
entre les réactions de Fenton et photo-Fenton. De plus, Le taux de dégradation du HPyBr par
ces procédés augmente avec 1’augmentation des doses en réactifs (Fez+, H,0;) jusqu’a une
limite qui dépend du rapport des concentrations initiales des trois composés impliqués dans la
réaction ([HPyBrlo, [Fe*'lo, [H20:]0). La comparaison des performances des différents
procédés utilisés pour la dégradation du HPyBr en milieu homogéne a montré que les
procédés H,0,/UV254 nm et Fe?*/H,0,/UV365 nm sont les plus efficaces.

En photocatalyse hétérogene, deux semiconducteurs ont été utilisés afin de comparer leur
photoactivité sur la dégradation et la minéralisation du HPyBr. Les résultats expérimentaux
obtenus montrent que le pourcentage d’adsorption du HPyBr est négligeable en présence de
deux catalyseurs. Les essais menés sur la dégradation photocatalytiqgue du substrat ont
démontré que le systeme ZnO/UV était plus efficace que le systeme TiO/UV. Ainsi que, la
concentration des radicaux hydroxyle “OH est importante pour le systtme ZnO/UV par

rapport au systeme TiO,/UV. La concentration optimale des deux catalyseurs se situe a 1 ¢
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par litre de solution. La photodégradation de HPyBr s’est avérée suivre une cinétique de
pseudo-premier ordre dans les deux systemes ZnO/UV et TiO,/UV et la cinétique de
disparition du HPyBr est correctement décrite par le modéle de Langmuir-Hinshelwood. Les
deux catalyseurs réagissent differemment avec la variation de pH. La dégradation de HPyBr
est accélérée a pH basique (pH = 11) dans le cas de ZnO/UV et a pH acide dans le cas de
TiO2/UV. L’ajout du peroxyde d’hydrogene présente deux effets différents: le premier est de
favoriser la dégradation de notre substrat (Systeme TiO,/UV), et le second est d’inhiber cette
méme dégradation par effet de piege des radicaux hydroxyles (Systéeme ZnO/UV). En
revanche, 1’exceés de H,O, a crée un effet d’autoinhibition qui annule I’effet accélérateur.
L'inhibition significative de la réaction photocatalytique par 1’addition des piégeurs chimique
tels que I’isopropanol et le tri¢thanolamine confirme que la voie majoritaire de la dégradation
du HPyBr est due aux radicaux hydroxyle formés par l'irradiation de la surface des
photocatalyseurs. L’ajout des substances humiques, des ions chlorure et des ions sulfates
présentent un effet largement négatif sur la dégradation du HPyBr dans les deux systémes
étudiés (ZnO/UV et TiO,/UV). Les ions carbonates et bicarbonates peuvent agir en tant que
promoteur dans le systéme (TiO,/UV) et inhibiteur dans le systeme (ZnO/UV) pour la
dégradation de HPyBr. La minéralisation du HPyBr a partir de la DCO et de COT diminue en
fonction du traitement mais plus lentement que la dégradation, ceci confirme que le traitement
du HPyBr par le procédé photocatalytique conduit a la diminution de la teneur en matiére
organique, cependant cela nécessite une durée de traitement relativement plus lente. L’étude
de la dégradation photocatalytique de HPyBr dans des réacteurs cylindriques en Pyrex
utilisant le rayonnement solaire, a montré que I'efficacité a cette échelle est plus importante
comparativement a celle observée dans les manipulations réalisées a 1’échelle du rayonnement
artificielle au laboratoire.

Les résultats de cette étude fournissent une nouvelle connaissance concernant la dégradation
du HPyBr par différents procédés photochimiques. C’est un résultat trés encourageant pour

I’application de ces procédés dans le traitement des eaux contaminés par les liquides ioniques.
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Résumé:

Cette étude a porté sur 1’application des procédés photochimiques (photolyse directe et
procédés d’oxydation avancée) dans la dégradation d’un liquide ionique ; le bromure de
1-hexylpyridinium (HPyBr) en solution aqueuse. Ces expériences se sont déroulées en phase
homogeéne et en phase hétérogéne. En milieu homogene, la dégradation du HPyBr a été
étudiée par différents procédés photochimiques (UVass nm, UVsgs nm, ifradiation solaire et
H202/UVas4 nm) €t par le réactif de Fenton (Fe?*/H,0,) et photo-Fenton (Fe?*/H202/UVgs nm).
Differents parametres physico-chimiques ont été testés afin d’optimiser ’efficacité de ces
procédés. La comparaison des performances des différents procédés étudiés montre que les
procédés HyOo/UVoss nm et Fe?*/H,0./UVsgs nm sont les plus efficaces. En milieu hétérogéne,
deux oxydes meétalliques tels que le ZnO et TiO, p25 Degussa ont éte utilisés afin de
comparer leur photoactivité sur la dégradation et la minéralisation du HPyBr. Les résultats
obtenus montrent que le pourcentage d’adsorption du HPyBr est négligeable en présence des
deux catalyseurs. Les essais menés sur la dégradation photocatalytique du HPyBr ont
démontré que le systeme ZnO/UV était plus efficace que le systeme TiO,/UV, et la cinétique
de disparition du HPyBr est correctement décrite par le modele de Langmuir-Hinshelwood.
L’influence des parameétres expérimentaux sur la vitesse de dégradation (concentration de
substrat, concentrations des catalyseurs, pH, I’ajout de peroxyde d’hydrogene, les substances
humiques, les ions inorganiques...) a été étudiée. L'inhibition significative de la réaction
photocatalytique par 1’addition des piégeurs chimique tels que |’isopropanol et le
triethanolamine confirme que la voie majoritaire de la dégradation du HPyBr est due aux
radicaux hydroxyle ‘OH formés par l'irradiation de la surface des photocatalyseurs.
L’oxydation (DCO) et la minéralisation (COT) diminuent en fonction du traitement mais plus
lentement que la dégradation, ceci confirme que le traitement du HPyBr par le procédé
photocatalytique conduit a la diminution de la teneur en matiére organique, cependant cela
nécessite une durée de traitement relativement plus lente. Afin de vérifier la faisabilité du
processus photocatalytique dans I’environnement, les deux systémes ont été étudiés sous
irradiation solaire. Les résultats montrent que I'efficacité a cette échelle est plus importante

comparativement au rayonnement artificielle.

Mots clés : Liquide ionique, Photodégradation, Procédés d’Oxydation Avancée, Radicaux

hydroxyle, Photocatalyse.



Abstract:

This study focused on the application of photochemical processes (direct photolysis and
advanced oxidation processes) in the degradation of an ionic liquid; 1-hexylpyridinium
bromide (HPyBr) in aqueous solution. These experiments were conducted in homogeneous
phase and in heterogeneous phase. In homogeneous medium, the degradation of HPyBr was
studied by different photochemical processes (UVass nm, UV3es nm, Solar irradiation and
H,04/UVas4 nm) and by Fenton reagent (Fe®*/H,0,) and photo-Fenton (Fe®*/H,0, /UVsgs nm).
Various physico-chemical parameters have been tested in order to optimize the efficiency of
these processes. The comparison of the performances of the various processes studied shows
that HyO2/UVas4 nm @nd Fe?*/H,0,/UV 365 nm processes are the most efficient. In heterogeneous
medium, two metal oxides such as ZnO and TiO, p25 Degussa were used to compare their
photoactivity on the degradation and mineralization of HPyBr. The results obtained show that
the percentage of HPyBr adsorption is negligible in the presence of both catalysts. The
photocatalytic degradation tests of HPyBr showed that ZnO/UV system was more efficient
than the TiO,/UV system, and the disappearance kinetic of HPyBr is correctly described by
the Langmuir-Hinshelwood model. The influence of the experimental parameters on the rate
of degradation (substrate concentration, catalyst concentrations, pH, the addition of hydrogen
peroxide, humic substances, inorganic ions, etc.) was studied. The significant inhibition of the
photocatalytic reaction by the addition of chemical scavengers such as isopropanol and
triethanolamine confirms that the major pathway for the degradation of HPyBr is due to the
hydroxyl "OH radicals formed by irradiation of the photocatalyst surface. The oxidation
(COD) and the mineralization (TOC) decrease according to the treatment but more slowly
than the degradation, this confirms that the treatment of HPyBr by the photocatalytic process
leads to the decrease of the organic matter content, however it requires a relatively slow
processing time. In order to verify the feasibility of the photocatalytic process in the
environment, both systems were studied under solar irradiation. The results show that the

efficiency at this scale is greater than artificial radiation.

Keywords: lonic liquid, Photodegradation, Advanced oxidation processes, Hydroxyl radicals,
Photocatalysis.
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