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Introduction Générale

Introduction Génerale

La pollution de I’eau par les produits pharmaceutiques est devenue I'un des plus importants
problémes environnementaux en raison de leurs utilisations massives et de leurs effets chroniques
potentiels sur la santé humaine et sur les écosystemes. Ils ont été détectés dans les stations
d'épuration, les eaux de surface et méme dans I'eau potable & une concentration de 1’ordre
de ng a ug par litre. Les installations traditionnelles de traitement des eaux usées ne peuvent pas
éliminer tous les composés polluants en raison de leurs concentrations a I'état de traces et de leurs
résistances a la dégradation microbiologique [1-2]. Cependant, les procédés d’oxydation avancée
(POASs) peuvent étre utilisés avec succes dans le domaine du traitement des eaux pour convertir
les contaminants toxiques et bio-récalcitrants en sous-produits biodégradables ou pour parvenir
a la minéralisation compléte de ces polluants. Sur la base des capacités d'oxydation élevées
des radicaux générés par les POAs, ils ont montré un potentiel prometteur dans l'utilisation
pratique.

Récemment, parmi les POASs les plus couramment utilisés, 1’oxydation chimique in-situ. C’est une
nouvelle technologie prometteuse trés répandue et appliquée efficacement depuis plusieurs
décennies, pour l'oxydation des contaminants organiques dans les systemes d'eaux usées
souterraines et des aquiféres [3-6]. Divers types d'agents oxydants tels que le peroxyde
d'hydrogéne (H20.), le persulfate (PS, S;0s%") et le peroxymonosulfate (PMS, HSOs") seul ou en
combinaison avec d'autres oxydants ont été utilisés pour la dégradation des composés organiques.
Ces oxydants peuvent étre activé par plusieurs methodes ; en incluant 1’activation par la chaleur
les métaux de transition et 1’excitation lumineuse UV ainsi le rayonnement ultrasonique ;
en vue de générer des radicaux libres hydroxyle ‘OH et sulfate SO4s. En effet, l'activation
par les métaux de transition s’effectuec spontanément en décomposant 1’'un de ces oxydants
en présence d’un métal de transition tel que le fer ou le cuivre en milieu acide. Une bonne efficacité
de la réaction de Fenton-like ainsi de I'oxydation radicalaire par les radicaux SO4" a été démontrée
dans 1’¢limination de plusieurs classes de contaminants organiques dans 1’eau [7-17].
Cependant, leurs applications présentent certaines limitations notamment la nécessité d'opérer
dans un milieu acide en raison de la précipitation des ions métalliques dans des conditions de pH
neutre. Donc, l'efficacité des systémes M™/H202, M™/PS et M™/PMS diminue considérablement
lorsque le pH dépasse le seuil requis dans la dissolution des ions métalliques notamment le Fe et
le Cu. Pour surmonter plusieurs inconvénients associés aux conditions opératoires des systemes
M™/H,0., M™/PS et M™/PMS, des agents compléxants ou des ligands (L) ont été introduits dans
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les procédés susmentionnés afin de permettre une plus large gamme de pH, développant ainsi un
processus de type Fenton-like modifié.

Les complexes organiques a base de métaux de transition, en particulier le fer et le cuivre, forment
des complexes stables avec des acides organiques tels que les polycarboxylates, les
aminopolycarboxylates...etc. 1ls peuvent conduire a la formation in-situ de radicaux actifs
hautement oxydants "OH / SO4™ soit sous excitation lumineuse soit thermique en présence d’un
oxydant dans le milieu réactionnel. Ils font ’objet de plusieurs études en termes de production
photochimique des radicaux libres et I'élimination de divers types de contaminants organiques
dans ’eau [18-20]. Cependant, tres peu d'études sont publiées sur I’activation de H.O2, PS et PMS
avec des complexes organométalliques pour la dégradation des polluants organiques
en solution aqueuse neutre.

L’objectif de ce travail est I’activation de différents oxydants (H202, PS et PMS) en présence
de deux complexes organiques a base de produits naturels, non toxiques et coexistent dans
I’environnement aquatique pour induire la dégradation de médicaments de classes thérapeutiques
différentes a savoir l'ibuproféne (IBP) et le propranolol (PRO) a pH neutre en solution aqueuse.
Les expériences d'oxydation thermique ont été réalisées separément a I’obscurité, sous une
pression atmosphérique et de température ambiante (293 * 2 K). Les cinétiques de formation du
Fe' de la disparition de I’IBP et du PRO ont été déterminées dans la présente étude. Les paramétres
affectant la réaction de Fenton-like modifié, notamment le pH initial de la solution, les
concentrations des complexes fer/cuivre-carboxylate et des polluants, les concentrations en
oxydants ainsi que la température du milieu réactionnel ont tous été étudiés. Aussi, I’influence de
I’oxygéne, des anions, des cations métalliques et de la nature de la matrice utilisée
ont été également pris en considération dans cette these.

Le travail effectué dans ce cadre est présenté en six chapitres. Dans le premier chapitre, nous
présentons une synthése bibliographique sur la biodisponibilité et la nature de différents composés
formant les complexes organiques de fer et de cuivre, leurs spéciations et les méthodes d’activation
de ces complexes par les différents oxydants, suivi d’une revue détaillée sur les problémes de
pollution aquatique par les produits pharmaceutiques ainsi que les études menées sur la
dégradation de ces contaminants en solution aqueuse.

Dans le second chapitre, I’ensemble des produits chimiques, les instruments, les méthodes

d’analyses ainsi que les protocoles expérimentaux employés au cours de ce travail sont présentés.
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Le troisieme chapitre est consacré a la caractérisation des complexes organiques synthétisés
Fe'-AG et Cu"-AT ainsi que les polluants pharmaceutiques a traiter I'IBP et le PRO par
différentes méthodes spectrophotométriques et chromatographiques.

Dans le chapitre quatre nous présentons les résultats obtenus sur 1’étude de la dégradation de I’IBP
dans lequel en activant les oxydants H,O2, PS et PMS en présence du complexe Fe'-AG
en solution aqueuse neutre. L’optimisation de certains paramétres expérimentaux tels que le pH,
la concentration du complexe et du substrat a été abordée. Le cinquieme chapitre présente
les résultats de la dégradation du PRO induite par le complexe Cu"-AT en présence de H,O,
et du PMS. L’étude paramétrique et mécanistique a suivi la méme démarche que le chapitre
précédent (chapitre 1V).

Dans le dernier chapitre, nous avons fait une approche environnementale du sort des mélanges
IBP/Fe""'-AG/H,0, et PRO/Cu"-AT/H,02 qui sont présents dans des conditions de température
variable, ainsi dans différentes matrices environnementales. La faisabilité de ces processus
a été rapprochée du milieu réel ou les éléments essentiels (effet des anions inorganiques
et des cations métalliques) se trouvent dans les eaux naturelles a des valeurs de concentrations
simulant les conditions environnementales.

Enfin, le manuscrit sera cloturé par une conclusion générale qui englobera 1’ensemble des résultats

auxquels nous avons abouti.
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I. Synthese Bibliographique

Ce premier chapitre introduit les différentes techniques de traitement par les procédés d’oxydation
avancée (POAs), en incluant I’introduction des acides polycarboxyliques dans le traitement
avec le procédé Fenton-like modifié dans les conditions naturelles de pH. L’étude des complexes
organiques de fer et de cuivre, leurs spéciations et leurs comportements chimiques en solution.
Aussi, dans la deuxiéme partie de ce chapitre bibliographique une revue détaillée sur les produits
pharmaceutiques a été menée. Les sources de ces contaminants dans 1’environnement, leurs effets
éco-toxicologiques ainsi que leurs traitements par les différentes techniques de POAs.

I.1. Procédés d’oxydation avancée (POAS)

Les procédés d'oxydation avancée (POAS) sont des technologies efficaces pour I'élimination
des polluants organiques. Ils sont largement étudiés au niveau du laboratoire. Cependant, leur
application réelle a I'échelle industrielle se heurte encore a des difficultés en raison de l'utilisation
de I’énergie ainsi des produits et des instruments couteuses.

Les POAs reposent sur la formation in-situ d'espéces radicalaires [21-22] tels que les radicaux
hydroxyle ("OH) ou sulfate (SO4) qui possedent un pouvoir oxydant supérieure a celui
des oxydants traditionnels tels que le Clz, ClO2 ou Os. Ces radicaux sont capables de minéraliser
partiellement ou en totalité la plupart des composés organiques non biodégradables [23].

Les peroxygenes tels que le peroxymonosulfate (porte le nom commercial « oxone ») (PMS,
HSOs"), le peroxydisulfate et/ou persulfate (PS, S:0s*") et le peroxyde d'hydrogéne (H20)
sont considerés comme des agents oxydants respectueux de I'environnement et peu colteux pour
l'assainissement des eaux polluées. Ces oxydants sont relativement stables et forts
avec des potentilles d’oxydoréduction E°=1,82V; 2,1V et 1,8 V pour le PMS, le PS et le H20;
respectivement. lls peuvent étre convertis par réduction en espéces a oxygene hautement actif
telles que les radicaux sulfate (SO4™, E® = 2,5-3,1 V) et hydroxyle ("OH, E°= 2,8 V) par différentes
techniques d’activation [24]. Les potentialités offertes par les POAs peuvent étre combinées avec
les traitements biologiques en procédant a une dégradation oxydante des substances toxiques
réfractaires entrant ou sortant d’une étape biologique. Un autre aspect concernant les opportunités
d’applications des POAs est celle qui se réfere a la charge polluante des rejets. Pour les rejets ayant
des teneurs en DCO relativement faibles (<5,0 g.L ™) peuvent étre traités par ces techniques, car
des grandes valeurs de DCO neécessitent la consommation d’importantes quantités de réactifs.
C’est pourquoi les eaux usées avec de grandes masses polluantes peuvent étre plus efficacement

traitées par oxydation humide ou incinération comme le montre la figure 1.1 [23].
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Figure 1.1 : Désignation des technologies de traitement des eaux usées
selon leurs teneurs en DCO [23].

Comme les radicaux hydroxyle et sulfate sont des espéces tres réactives et instables, ils doivent
étre produits de fagcon continue au moyen de plusieurs réactions : chimiques [25], photochimiques
[26], sonochimiques [27], électrochimiques [28] ou biologiques. Les oxydants chimiques les plus
couramment utilises pour générer des radicaux libres sont I'ozone (O3), le H202, le PS et le PMS.
Cependant ces oxydants ne peuvent pas étre efficaces pour les polluants persistants lorsqu'ils sont
utilisés seuls.
Les POASs peuvent étre subdivisés en quatre groupes : les procédés d’oxydation chimique en phase
homogeéne (Fe''/H,0., Fe''/PS, H,02/03, Fe"'-L/H,0,, Fe'"'-L/PS), les procédés photocatalytiques
en phase homogeéne ou hétérogéne (H.0-/UV, O3/UV, Fe''/H,0,/UV, Fe''-L/UV, Fe'/PS/UV,
TiO2/UV... etc), les procédés d’oxydation sonochimique et les procédés d’oxydation
électrochimique.
Les mécanismes réactionnel entre le radical "OH et les polluants organiques s’effectuent par :
i.) abstraction de I’atome d’hydrogéne de la molécule organique par le "OH et la formation
ultérieure de H-O et du radical organique correspondant ; ii.) addition électrophile des "OH aux
polluants organiques ; iii.) transfert d'électrons des polluants organiques aux “OH.
L'attaque des polluants par le radical SOs"~ est dd a la paire d'électrons isolés. Il a une grande
capacité d'oxydation pour oxyder et minéraliser les polluants organiques dans les eaux. La voie de
réaction est similaire a celle de "OH.
Les différentes voix de la production des radicaux ‘OH et SO4™ proviennent soit d’une excitation
lumineuse ; soit d’une activation par des métaux de transition libre ou complexé ou encore par la
température. Cette partie représente les différentes techniques de traitement des eaux contaminées
par des polluants organiques non biodégradable. Les composés chimiques utilisés dans ce travail,

en particulier leurs natures et leurs sources dans I’environnement ont été étudiés.
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I.4. Procédé d'oxydation avec les espéces de fer et de cuivre générant du HO®
1.4.1. Réaction de Fenton et Fenton-like
L'oxydation radicalaire a base de fer est une partie importante dans la technologie d'oxydation
avancée. Le traitement chimique par le réactif de Fenton a été mentionné pour la premiere fois par
H. J. H Fenton en 1894 [29]. La réaction est basée sur la décomposition du peroxyde d’hydrogéne
(H202) par des sels métalliques (en particulier des métaux de transition) en vue de générer des
especes radicalaires ("'OH, HO.', etc.) trés réactives vis-a-vis des polluants organiques [30].
Ces ions métalliques peuvent étre présents dans I’effluent a traiter sous forme libres ou le plus
souvent complexés. Haber et Weiss [31] ont montré que 1’espéce responsable de 1’0xydation était
le radical hydroxyle HO" et le mécanisme radicalaire s’effectué en milieu acide (pH < 3) comme
indiqué 1’équation suivante (Eq. 1.1).

Fel' + H,0, —» Fe!' + HO™ + HO® (1.1)
L’utilisation du fer ferreux et le peroxyde d’hydrogéne dans le domaine de la dépollution des eaux
ne présente aucun danger pour I’environnement car le fer est présent dans tous les éléments de
I’environnement.
Le fer ferrique produit peut ensuite réagir avec I’excés du peroxyde d'hydrogene pour régenérer le
fer ferreux comme motionné dans 1’équation ci-dessous (Eq. 1.2).

Fel' + H,0, - Fe'' + H* + HO," (1.2)

La régénération du fer ferreux a partir du fer ferrique, appelée réaction du type Fenton-like, est
cinétiqguement moins rapide que la réaction de Fenton et présente un optimum en milieu acide.
L’étape limitante est la formation initiale d’un complexe hydroperoxyde du fer(111) ; (Fe [OOH]?")
en milieu fortement acide, alors qu’en milieu faiblement acide ou neutre le Fe'"' a tendance a
s’hydrolyser.
Plusieurs métaux de transition signalés dans la littérature, sont susceptibles d’initier la réaction de
décomposition du peroxyde d’hydrogéne avec une augmentation d’unit¢ de nombre d’oxydation
tels que le Cr, Ti, Mn, Al, Co et Cu comme indiqué dans I’équation suivante (Eq. 1.3).

M™* + H,0, - M™*! + HO™ + HO* (1.3)
Ou n représente le degré d’oxydation du métal M. Les catalyseurs les plus utilisés sont le cuivre
(Cu) et ’aluminium (Al) [32].
Similaire au fer, le cuivre peut également convertir le H2O> en oxydants réactifs via le cycle redox
catalytique de Cu''/Cu'.
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Il a été rapporté que le Cu' en solution aqueuse peut se comporter comme un catalyseur de type
Fenton-like [33] en raison de la génération des radicaux hydroxyle dans la réaction comme indiqué
dans I’équation ci-dessous (Eq. 1.4).

Cu! + H,0, - Cu'' + HO™ + HO* (1.4)
Par la suite, un mécanisme de réduction similaire au Fe'"' a été rapporté pour le Cu'' comme
motionné dans 1’équation suivante (Eq. 1.5).

cu + H,0, - Cu! + H* + HO," (1.5)
Le cuivre a été utilisé avec succes pour catalyser I’oxydation des polluants récalcitrants tels que
les colorants [34], les dérivés phénoliques [35] ainsi que pour la dégradation des acides
amino-polycarboxyliques « EDTA » [36].
Le fer et le cuivre ont un comportement photoredox similaires et fortement dépendant des
conditions environnementales. Bien que le cuivre ait une activité catalytique inférieure a celle du
fer dans des conditions de pH acide, il présente une activité supérieure dans des conditions de pH
proches de la neutralité et alcalino-terreux, principalement en raison de la solubilité plus élevée de
I’ion cuivre. Par conséquent, le Cu'' a été étudié comme une alternative au Fe"' pour catalyser les
processus de type Fenton-like [37].
Les oxydations de Fenton-like ont généralement lieu dans la gamme acide (pH = 3,0)
car a pH neutre les ions de Fe®* précipitent sous forme d'oxyhydroxydes hydratés Fe;Os.nH20, qui
ne se dissout pas facilement, mettant en évidence 1’inhibition de recyclage Fe3*/Fe?".
Les sels solubles de Fe?* ont tendance a co-précipiter avec les oxyhydroxydes de Fe®* si les deux
ions sont présents a pH neutre [37]. Par ailleurs, le systéme a base de cuivre Cu'/H,0O2 présente
toujours une activité optimale autour de pH 4-5. Donc, l'efficacité des systéemes diminuent
considérablement lorsque le pH augmente au-dessus de 4 pour les ions ferriques et au-dessus
de 5 pour les ions cuivreux.
Pour surmonter plusieurs inconvénients associés aux conditions opératoires du systeme
Fenton-like classique et pour tirer profit de ses bonnes performances, le procédé devrait étre
modifié. 1l est indispensable pour I'application réelle du procedé Fenton-like de permettre une plus

large gamme de pH, développant ainsi un processus de type Fenton-like modifié.

1.4.2. Procédé Fenton-like modifié (Fe'"'-L /H.Oz et Cu''-L /H205)
Les procédés Fenton-like modifiés a pH neutre peuvent étre réalisés en deux modes différents,
homogeénes et hétérogenes. Cependant, la vitesse de réaction hétérogéne est relativement plus

faible que celle de la réaction homogene en raison soit de la mise en place progressive des sites
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réactionnels superficiels limités, soit de la libération lente du métal aqueux a faible niveau.
En plus, la réaction doit étre agitée ou secouée en continue, ce qui limite son application pratique.
Le procédé Fenton-like modifié homogene a pH neutre peut étre réalisé en utilisant des substances
capables de solubiliser le métal de transition (Fe et Cu) dans une gamme de pH plus large que celle
du systeme Fenton-like classique. Ces substances sont appelées agents chélatants, complexants ou
ligands (L).

En général, les agents chélatants ont plusieurs groupes carboxylates. Les groupes fonctionnels
forment un complexe stable et hydrosoluble avec un atome donneur tels que les métaux de
transition (souvent le Fe et le Cu). Le cation métallique est centré dans le complexe, tout en étant
lié de maniére coordonnée a l'atome d'oxygéne en tant que site d'ancrage.

Bien que le mécanisme de la réaction de type Fenton-like catalysée par le métal-ligand (M"™- L)
n‘ait pas encore été clarifié, il est généralement accepté que le radical ‘OH joue le r6le majeur dans
la dégradation des contaminants organiques [10, 37-39].

L’initiation de la réaction de type Fenton-like modifié se produit comme décrit par les réactions

motionnés ci-dessous (Eq. 1.6 - 1.11) [40]:

MM+ L - MM —L (1.6)

M"™ — L +H,0, - M"!—L+H*"+HO, (1.7)
0y +HY < HO;3 (pKa = 4,8) (1.8)
M™ —L + HO, - M" ' —L+H*+0, (1.9)
M —L +05 - M !—-L+0, (1.10)
M"~! — L + H,0, » M"™ — L+ HO™ + HO" (111)

Une faible activité catalytique est généralement attendue lors de la catalyse d'une réaction de type
Fenton-like modifié au moyen d'un chélate. En fait, le processus de chélation implique une
réduction de l'activité des ions métalliques, car c'est I'une des utilisations les plus courantes des
agents chélatants. Cependant, la possibilité de réduire la production de boues de fer et d'éviter
I'exigence d'une acidification influente pourrait rendre I'application avantageuse.

Les propriétés les plus importantes des ligands qui doivent étre pris en compte, afin de choisir
I'agent chélateur approprié pour former des complexes organiques de Fe'!' et de Cu" ou d’un autre
métal, sont la stabilité conférée au complexe, la toxicité du ligand et des complexes formés, la
biodégradabilité et la force du ligand pour former des complexes (capacité de chélation).
Cette derniere, qui dépend essentiellement de la structure chimique, est importante pour limiter
la quantité d'agent chélatant qui doit étre ajouté a la solution afin de réduire la contribution

du carbone organique totale (COT).
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|.2. Le fer dans I’environnement

Le fer (Fe) est le métal de transition le plus abondant dans I'environnement naturel. Il est largement
présent dans le sol, les eaux douces, l'océan et I'atmosphere. Il joue un role central dans de
nombreux processus biologiques et chimiques. Il compose environ 5% en masse de la crolte
terrestre. Le Fe est présent dans les eaux naturelles a I'état de traces. Sa concentration moyenne
dans les nuages, le brouillard, les lacs et les riviéres est d'environ 10° M. Le Fe est également un
élément vital pour la vie présent dans toute la biosphére. Il est également un nutriment essentiel
dans le traitement biologique aérobie des eaux usees [41].

En solution aqueuse, les espéces de fer les plus abondantes existent dans deux états d'oxydation
différents, fer ferreux (Fe'") et fer ferrique (Fe'"). Les espéces de Fe'' et Fe!"! dissous sont présentes
dans les complexes octaédriques avec six ligands d'eau. Le Fe est complexé par I'eau et des ligands
hydroxyle a condition qu'aucune autre substance complexante ne soit présente [41].

Le Fe'"" est considéré généralement comme la forme dominante de fer dissous, car I'oxydation du
Fe'' par le peroxyde d'hydrogéne et l'oxygéne est rapide [41].

Dans les eaux atmosphériques, le fer subit un cycle de photoréduction donnant du Fe' dissous, une
réaction importante étant la dissolution photoréductive des phases ferriques particulaires
et colloidales [42].

Bien que les concentrations de fer total dans les systemes d'eau douce soient généralement plus
élevées que dans les océans, en raison d'apports de particules plus importants, il est donc peu
probable que cet élément limite la croissance du phytoplancton. Sa spéciation et sa disponibilité
biologique en tant qu'élément essentiel est une question importante et déroutante. La forme
thermodynamiquement stable du Fe'"' dans les eaux naturelles a une solubilité extrémement faible,
alors que Fe'' est beaucoup plus soluble dans la plupart des conditions naturelles de I'eau.
Il a été démontré que la réduction du Fe'" induite par la lumiére est un processus d'importance
majeure pour la formation du Fe dissous dans les eaux de surface acides et marines.
Dans les systéemes environnementaux oxhydriques, les especes de fer réduites sont rapidement
oxydées par I'oxygene (O2) a un pH presque neutre, ce qui donne du Fe'"' et des espéces réactives
d'oxygéne [41].

La spéciation inorganique du Fe'' et du Fe' dissous difféere considérablement. Les espéces
inorganiques comprenant le Fe'"' dissous sont dominées par les produits d'hydrolyse, Fe(OH).",
Fe(OH); et Fe(OH)4. L'ion Fe** hydraté libre n'est pas seulement une espéce extrémement rare,
puisqu'il ne représente que 107° a 101! M de la concentration totale des espéces hydrolysées.

Il présente également 1’espece inorganique la plus lente a réagir avec les ligands ou les sites de

9
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surface en raison de sa faible constante de vitesse de perte d'eau. En revanche, le Fe' inorganique
existe principalement sous forme d'ion Fe?* libre, qui est beaucoup plus soluble et cinétiquement
plus actif que le Fe3* libre [42].

Le fer existe largement sous forme minérale a la surface de la terre. 1l existe généralement sous
forme d'oxydes et d'hydroxydes, qui sont difficilement solubles dans la solution aqueuse.
Le y-FeOOH (lépidocrocite), a-FeOOH (goethite) et a-Fe,Oz (hématite) sont trois phases
d’oxyhydrodes de Fe''' bien définies, qui existent normalement dans la poussiére minérale
éolienne. L’étude de la transformation d'oxyhydrodes de Fe'' atmosphériques, initialement
thermodynamiquement stables, en phases plus solubles photoinduites par l'oxalate comme
réducteur/ligand est présentée sur le schéma de la figure 1.2 [42].

rv aorosol

Fe(ll}aq

Pwet deposition

"_]r

Wal deposition

Figure 1.2 : Transformation du fer en différentes phases aqueuses dans les aérosols [42].

I.3. Le cuivre dans ’environnement

Le cuivre (Cu) est un oligo-eélément essentiel qui est vital pour la viabilité de presque tous les
organismes [43]. Il est indispensable a la vie en faible quantité et toxique en quantité plus
importante. Il est présent naturellement dans la crodte terrestre et dans les océans, les lacs, les
rivieres sous différentes formes et concentrations. C’est un des rares métaux existant a I’état natif.

Cependant, il est majoritairement présent sous forme de minerais.

10
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Les minerais les plus abondants de cuivre sont principalement constitués de sulfures
(la chalcopyrite (CuFeSz)), d’hydoxydes (Cu(OH).), de carbonates (CuCOsz) (la malachite et
I'azurite) et de sulfates de cuivre (CuSOa).

Dans les eaux naturelles, le cuivre se trouve généralement a I'état d'oxydation cuivreux (Cu')
ou cuivrique (Cu'). Les transformations chimiques redox jouent un réle important dans la
spéciation, le transport et la biodisponibilité de cet élément [44].

La plupart des études précédentes [45] ont porté principalement sur le Cu'' en raison de la difficulté
a se dissoudre ainsi que de I’instabilité de Cu' par ’oxydation facile dans un milieu aérobie
ou par d'autres oxydants [46].

Le cuivre est également considéré comme un important éliminateur de superoxyde (O2") [47] car
il peut étre soumis a une réduction par 'O, dans les eaux naturelles [48].

Zafiriou et al. [49] ont indiqué que jusqu'a 25% du cuivre complexé inorganiquement pouvait étre
présent sous forme de Cu' dans les eaux ensoleillées, a condition que la concentration
en O2"~ dépasse 102 M comme indiqué la figure 1.3. D'autre part, les réactions d'oxydoréduction
de Cu' pourraient entrainer la production d’espéces réactives d’oxygéne, telles que O2" et ‘OH,
qui peut ensuite induire une chaine de réaction radicalaire avec des constituants organiques

dans les eaux [50].
Cu*: 0.001%

Espéces Réactive == CuCIHO- : 0.076% O CU(")
CuCO; : 0.002% 2
S
CuCl,q
0.28% .
cu(l) 0;
CuCly
77.16%

< Ccu(ll)  H,0,

Figure 1.3 : Espéces réactives produites par le cycle redox Cu'' /Cu' [51].

Il est donc important de comprendre la production et la consommation d’O."~ catalysées

par le cuivre pour savoir les facteurs contribuant aux cycles biogéochimiques mondiaux [51].
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1.5.1. Différents agents complexants dans I’environnement

Dans la littérature, les réactifs les plus utilisés dans le processus de chélation sont
les polycarboxylates, les substances humiques (SH), les acides polyacryliques (APA), les acides
amino-polycarboxyliques (AAPC), Tl’acide glutamique, etc. Par conséquent, I’application
de ces complexes dans les procédés de Fenton-like modifié est indispensable.

1.5.1.1. Les acides poly-carboxyliques (APC) dans I'environnement

Le groupe carboxylate RC(O)O™ a fait I'objet d'une attention considérable en tant que Il'un
des groupes fonctionnels les plus courants des composés organiques dissous présents dans
I'environnement naturel [52]. Ils sont également considérés comme l'une des classes dominantes
de composés organiques présents dans I'atmosphére en diverses phases [53-54].

Ces acides peuvent étre présents dans les systéemes biologiques participant souvent au transport
du fer. lls ont été trouvés dans l'eau de pluie [55], la neige et la glace [56], sur des particules
d'aérosol [57-58] et dans la phase gazeuse [59-60]. Les acides formique et acétique constituent les
acides les plus abondants dans la troposphere mondiale [61]. Les acides organiques de faible poids
moléculaire ont été identifiés et mesurés dans une grande variété d'environnements, tels que l'air
marin et continental, les atmospheres rurales et eloignees ainsi que les zones tropicales
et tempérées. De bon résultats ont été obtenus par certains chercheurs utilisant
des polycarboxylates dans les procédes Fenton-like modifiés [38, 62-63].

1.5.1.2. Substances humiques (SH)

Les substances humiques (SH), en tant que macromolécules naturelles omniprésentes résultant
des transformations microbiennes et chimiques des débris organiques, ont suscité beaucoup
d'attention ces derniéres années. Selon les caractéristiques de solubilité, les SH sont classées
en acides humiques, acides fulviques et humines. Les acides humiques et fulviques peuvent former
des chélates avec des ions métalliques tels que le Fe'' et le Cu' en se liant a des sites carboxyliques
polyphénoliques et contenant de lI'azote [64].

Outre la capacité de chélation, les SH ont une activité redox. De plus, elles peuvent absorber
des composés organiques hydrophobes [64]. Les résultats de l'effet de chélation des SH
sont contradictoires. Certains chercheurs ont déclaré qu'elles n'avaient aucun effet significatif
sur la dégradation des polluants organiques, voire qu'elles I'inhibaient, dans les réactions de Fenton
ou de type Fenton-like [65-66]. Toutefois, d'autres chercheurs ont constaté que l'ajout de SH

aux systemes de Fenton accélérait la dégradation des composés organiques [67-68].
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1.5.1.3. Acides polyacryliques (APA)

Les acides polyacryliques (APA) sous forme de chélates polyméres présentent certains avantages
par rapport aux autres agents chélatants en raison de leurs multiples sites de liaison a partir d'une
seule chaine [63]. Ils peuvent se combiner avec le Fe'/Fe""" sur plusieurs sites pour former
des chélates Fe'-APA et Fe''-APA, améliorant ainsi la solubilit¢ du Fe" et du Fe'
dans des conditions de pH neutre. Li et al. en 2007 [69] ont démontré que les réactions de Fenton
modifiées a base d’APA pouvaient dégrader efficacement le 2,2'-polychlorobiphényle
et le biphényle a un pH neutre. Dans cette condition, I'oxydation du Fe'' dans le milieu aérobie
¢tait minimisée en présence d’APA et de H2O».

1.5.1.4. Acides amino-polycarboxyliques (AAPC)

Les acides amino-polycarboxyliques (AAPC) peuvent agir de maniére similaire aux APC pour
solubiliser les ions métalliques par formation de complexes solubles. Ils sont largement utilisés
dans les produits domestiques, les applications industrielles et l'assainissement des sols [70-71].
Plusieurs AAPC ont éte utilisés comme agents chélatants dans les proceédés de Fenton modifiés,
tels que l'acide éthylenediamine-N,N'-disuccinique (EDDS) [72-74] et l'acide nitrilotriacetique
(NTA) [75-79]. L'EDTA a ete largement utilisé pour chelater les ions métalliques.
Il est cependant considéré comme un contaminant en raison de sa faible biodegradabilité dans
I’environnement [80].

1.5.1.5. Autres agents de chélation

Les acides aminés peuvent réagir avec les ions métalliques pour former des chélates métalliques
a structure cyclique en neutralisant la charge cationique des ions métalliques a un pH compris entre
4,5 et 6,5 [81]. Certaines études ont fait état de l'utilisation de l'acide glutamique comme agent
chélatant pour améliorer la dégradation de la matiére organique persistante avec les processus
d'oxydation de Fenton. Les résultats étaient comparables aux résultats obtenus a des faibles valeurs
de pH [82]. Les ligands macrocycliques tétraaminés et les porphyrines peuvent également étre
utilisés pour chélater le Fe''" a pH neutre en empéchant le fer de précipiter et en produisant
un oxydant réactif [83-84]. Le phosphotungstate (un type de polyoxométalate) est relativement
non toxique et résistant a l'oxydation [85]. Il peut former des complexes solubles avec le Fe'"
a pH neutre [86]. Il est souvent utilisé en combinaison avec la silice. Il conserve son activité
catalytique lorsqu'il est lié par covalence aux surfaces de silice [87].

1.6. Complexes organiques de fer et de cuivre

De nombreuses recherches bibliographies indiquent que les carboxylates peuvent former de forts

complexes avec le fer et le cuivre. Les complexes inorganiques de Fe'"' sont reconnus pour étre
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photoréactifs [88], les chromophores organiques naturels augmentent considérablement les taux
de réduction du Fe'"" dans des conditions de rayonnement solaire [89-90].

La dissolution du Fe et de Cu augmente avec la diminution du pH, et aussi avec la présence d'agents
complexants tels que les APC. L'influence des ligands sur la réactivité des complexes de Fe'"
et de Cu" dans les processus de Fenton-like modifiés peut provenir de trois fagons :
(i) par les effets du champ de ligands sur les proprietes redox du métal ; (ii) en favorisant la réaction
de H20. avec le métal ; (iii) en entrant en compétition avec le substrat pour la réaction
avec l'oxydant [39, 64].

Des études de complexes organiques de Fe et de Cu ont été menées dans les réactions de type
Fenton et Fenton-like modifié pour I’élimination de divers types de polluants organiques
en solution. En effet, Dao. Y. H et J. De Laat. [75] ont étudié la dégradation de I’atrazine, fenuron
et I’acide parachlorobenzoique par les différents systémes en incluant Fe"'/H,O, (pH = 2,85)
Fe'l-NTA/H.0, (pH neutre), Fe'/O,, Fe'-NTA/O,, Fe''/H.0, et Fe''-NTA/H.0, (pH neutre).
Les données ont montré que ces composes pouvaient étre dégradés par tous les systemes étudiés
en particulier par Fe"-NTA/H,0- et Fe''-NTA/H,0; a pH neutre. Zhang. Y et al. [73] ont utilisé
I’acide EDDS dans le processus de Fenton-modifié pour la dégradation de l'acide cyclohexanoique
a pH 8,0. Les résultats ont montré que la dégradation optimale s’effectue avec une dose
de 0,45 mM du complexe Fe"-EDDS avec son rapport molaire (M :L) 1:2 en présence de H20;
(2,94 mM). Talbi. Kh et al. [79] ont utilisé le complexe Cu'"NTA dans le procédé de Fenton-like
modifié a pH neutre pour la dégradation du sulfaméthoxazole (SMX). Les résultats ont montré
qu’une disparition de 83,64% a été obtenue dans les conditions optimales de la dégradation avec
0,01 mM du complexe Cu'"NTA et 5 mM de H20,a pH 7,0.

1.6.1. Complexe Fe!''-Acide Tartrique (Fe'''-AT)

L'acide tartriqgue (AT) en solution aqueuse a une importance considérable dans de nombreux
processus chimiques et biochimiques. Les sels acides et neutres de I'acide tartrique sont produits
en grande quantité. Ils sont utilisés dans les industries alimentaires, cosmétiques, pharmaceutiques
et chimiques. Les ions tartrates sont omniprésents dans les échantillons environnementaux
et se trouvent a des concentrations faibles allant de ppb a des ppm [42]. Il a été signalé
dans de nombreuses bibliographies que les ions de Fe""" peuvent former un complexe avec I’acide
dicarboxylique tartrique (tartrique D ou L, HOOC-CHOH-CHOH-COOH) [91].

La figure 1.4 présente la structure en complexe Fe'''-AT [92].
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Figure 1.4 : Structure du complexe Fe''-AT [92].

Les rapports stoechiométriques (M:L) déterminés par les différentes études dans la littérature allant
de 1:1 jusqu’a 1:10 [93-94]. Cette différence peut étre attribuée aux conditions expérimentales
utilisées. La distribution des différentes formes du complexe Fe'-AT en fonction du pH

a été étudiée par Clarizia et al. [95] et montré sur la figure 1.5.
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Figure 1.5 : Distribution du complexe Fe''-AT obtenue a partir du logiciel MINEQL™*
(Fe'":TA, 10°:10° (M)) en fonction du pH a T ambiante (293 + 2 K) [95].

La stabilité et la spéciation de ce complexe dépend avec le pH qui est le paramétre le plus
important. Pour des pH inférieurs a 3,0 (pH < 3,0), un phénomene de décomplexation peut étre
envisagé (pKa=2,7) [91]. En 1988, Kostromina et al. [96] ont étudié la distribution du complexe
Fe'l-AT en utilisant le rapport molaire (Fe: AT) 1:1. Les résultats montrent que pour
des pH > 6, I’acide tartrique se trouve sous forme d’anion tartarte et la forme prédominante
du complexe Fe'"-AT formé était Fe,(AT), comme indiqué dans la figure 1.6. 1l a été montré que
I’anion tartrate, en tant qu’agent complexant, peut former un complexe avec d'autres ions

métalliques comme Il'alluminum (Al) [97].

15



Chapitre | : Synthése Bibliographique

o i
as |- 9
g
94 |- ,
-
5 6
4 /
g2 - ¥
Frd ! 1
a5 2 % & o

Figure 1.6 : Diagramme de distribution du complexe Fe'''-AT en fonction du pH:
1)- Feag; 2)- FeH3AT; 3)- Fex-(H3AT) (H2AT); 4)- FeHAT; 5)- Fea(H2AT)2; 6)- FeHAT;
7)- Fe2(HAT)2; 8)- FeAT; 9)- Fex(AT)2 [42].

1.6.2. Complexe Cu''-Acide Tartrique (Cu'-AT)

Le Cu" existe dans les milieux naturels et dans certains sols et eaux usées provenant de la
galvanoplastie et les industries de fusion. Comme le Fe'"!, le Cu' a un état d'oxydation plus faible
Cu' et peut former des complexes avec des composés organiques carboxyliques. De plus, le Cu"
avec un acide carboxylique peut également provoquer une réaction de type photo Fenton-like
modifié avec le H,O,. En produisant in-situ le Cu' et certains radicaux libres actifs par transfert
d'électrons sous irradiation.

Segura. G et al. [98] ont étudié la combinaison de Cu'" et Fe'!"' pour améliorer la minéralisation
de l'acide phtalique par un processus de photo électro-Fenton solaire (PEFS). Ils ont rapporté que
les complexes de Cu'-carboxylates étaient facilement éliminés avec le "OH qui résultait de la
réaction de type photo-Fenton des espéces de Fe''-carboxylates en accélérant la dégradation
des acides organiques [98]. Une autre étude sur les complexes de Cu'-carboxylates
est principalement concentrée sur le role du Cu'' dans la réduction du CrV' par I'acide tartrique [99].
Guo. J et al. [38] ont suivi la photodégradation du méthyle orange (MO) en présence du Cu"
et de ’acide tartrique. Les résultats montrent que l'introduction du Cu'' peut améliorer de maniére
significative la photodégradation du MO. En outre, des concentrations initiales élevées du Cu"
et d'acide tartrique ont favorisé la décomposition du MO. La formation du complexe Cu'-AT
a €té considérée comme le facteur clé, générant des radicaux hydroxyle ("OH) et d'autres radicaux
libres oxydants, responsables de la dégradation efficace du MO, sous irradiation par une voie

de transfert de charge entre le ligand et le métal.
16



Chapitre | : Synthése Bibliographique

De plus, I'élimination la plus rapide du MO assistée par le Cu'' a été obtenue a pH 3,0. En effet, le
diagramme de spéciation du complexe Cu'-AT en fonction du pH proposé par Rashidipour. M
et al. [100] est présenté sur la figure 1.7. Leurs résultats indiquent qu’a pH > 8,0 I’espéce

majoritaire représente Cu(AT)H: .
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Figure 1.7 : Diagramme de distribution des espéces du complexe Cu''-AT en fonction du pH
M = Cu, L = AT [100].

1.6.3. Complexe Fe'''-Acide Gallique (Fe'"'-AG)

L'acide gallique (acide 3, 4,5 tri hydroxy benzoique) est un agent chélatant puissant et forme
des complexes de haute stabilité avec le fer [101], ou la complexation commence a pH = 3,0
et continue jusqu'a pH = 9,0. Le degré de chélation augmente avec l'augmentation du pH.
Le fer est lie a l'acide gallique par deux OH adjacents [102]. La cinétique et les mécanismes
des réactions d'un certain nombre de ligands a base de pyrogallol avec le fer(111) ont été étudiés
en solution aqueuse a température ambiante (293 + 2 K) et une force ionique 0,5 M NaClO,4".
Le complexe Fe''-AG se forme initialement avec une stcechiométrie Fe":AG de 1:1 lorsque le
métal réagit avec le ligand. Par la suite, une réaction de transfert d'électron a été prouvée avec une
steechiométrie de formation Fe'"':AG de 1:2 pour des valeurs de pH plus élevées [103]. Lorsqu'un
exces de fer(111) est ajouté a une solution d'acide gallique ou de son ester méthylique, une couleur
bleu foncé apparait initialement puis s'estompe rapidement, attribuée a la formation d'un complexe
Fe'-AG avec la steechiométrie 1:1, dans lequel Iion métallique est coordonné a deux groupes
hydroxyle adjacents du ligand. Tandis que le troisieme groupe hydroxyle reste protoné en raison
de son pKaélevé [104]. Une étude cinétique sur la complexation de l'acide gallique avec du sulfate
ferreux a été réalisée par spectroscopie d'absorption UV—Vis. La composition steechiométrique du
complexe formé M:L est de 1:1 [105]. Un déplacement bathochromique de 34 nm a été observé

sur la bande d’absorption de I’acide gallique, qui se situe a 263 nm, avec I’addition d’ions ferreux.
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Une nouvelle bande d'absorption a 570 nm a été observée qui est attribuée a la formation
du complexe Fe''-AG. Matija et al. [106] ont montré qu’a pH 7,0, le rapport molaire Fe''":AG dans
le complexe s'est avéré étre de 1:2. lls ont également conclu que dans les systémes de type
Fenton-like (Fe'"' /H,02):

Si le rapport molaire Fe:AG < 1:2, I'AG a un rOle peroxydant en raison de la promotion
de la production des "OH.

Si le rapport molaire Fe:AG > 1:2, le rble global est anti oxydatif en raison des propriétés de
piégeage des “OH prononcés d’AG. Bien que la production des "OH soit toujours favorisée, I'AG
a proximité immédiate du site de production des radicaux hydroxyle, c'est-a-dire dans le complexe
est probablement oxydé en premier.

Des mecanismes de réaction pour la formation favorisée du radical hydroxyle ("OH) par I’'AG
ont été proposés [107]. L’AG, non seulement peut former des complexes avec le Fe'"' et empécher
sa précipitation mais aussi accélérer la réduction du Fe""' pour favoriser la formation des ‘OH.

1.7. Procédé d'oxydation générant le radical sulfate SO4™

Les peroxygeénes, y compris le peroxymonosulfate (PMS) et le persulfate (PS), ont suscité
un intérét croissant pour le traitement de polluants organiques émergent dans les milieux
aquatiques. lls sont relativement stables, ce qui favorise leurs stockages et leurs transports.
Lorsqu'ils sont activés par les alcalins, les UV, la chaleur et les métaux de transition, ils peuvent
produire de puissants radicaux sulfate (SO4) [108-110].

1.7.1. Formation de radicaux a partir du persulfate (PS)

L'oxydation chimique in-situ est appliquee efficacement depuis plusieurs décennies pour
I'assainissement des contaminants organiques dans les systémes des eaux usées.

Les processus d'oxydation induits par les persulfates (PS) ont fait I'objet d'une attention croissante
ces derniéres années. L’ion persulfate (S20s?") est capable d’oxyder plusieurs types de composés
organiques en raison de son potentiel d’oxydoréduction ¢levé (2,05 V). Il est utilisé dans
des domaines tres variés, citant comme exemple son utilisation dans le traitement des fluides
hydrauliques ou comme initiateur de réaction dans I'industrie pétrochimique [111].

Le PS est capable de dégrader les contaminants organiques a des vitesses de décomposition
différentes, qui sont attribuées a des différences dans leurs structures et leurs propriétes.
L’utilisation des ions persulfate dans les procédés d’oxydation avancée est devenue
I’'une des importantes technologies dans les processus d’oxydation chimiques. Le PS peut étre
activé par la chaleur, le H20», des bases (HO"), les rayons UV et des métaux de transition, ce qui

conduit a la génération du radical sulfate hautement oxydant [16, 112].
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L'activation du persulfate par les métaux de transition permet I’accélération de la vitesse de
dégradation des produits organiques par rapport a 1’oxydation avec les ions persulfate seuls.
L’introduction des complexes métalliques dans le milieu réactionnel permet que les réactions
impliquées dans la dégradation des contaminants aient lieu a température ambiante et a un pH
naturel [16, 113].
Parmi les métaux habituellement utilisés pour I'activation du persulfate sont le Fe'', Ag' et Cu'.
Le fer ferreux est le plus utilisé dans la littérature en raison de son abondance dans
I’environnement. La réaction se fait avec un transfert d’électron de Fe" aux ions S,0g?"
en produisant ainsi le radical puissant sulfate SO4 comme indiqué dans 1’équation suivante
(Eq 1.12) [16, 114-115].

Fe* + S,03” — Fe3* + S02™ + SO;~ (1.12)
En 2009, Liang. Ch et al. [116] ont examiné I'applicabilité du Fe'"' chélaté par l'acide EDTA dans
I'activation du persulfate pour la destruction de trichloréthyléne (TCE) en phase aqueuse a different
pH. Les résultats obtenus montrent que le TCE ne se dégrade pas de maniére appréciable en
présence du Fe'' et l'acide EDTA seuls. Cependant, le persulfate activé par le complexe
Fe'l-EDTA peut induire une dégradation plus rapide de TCE en raison du recyclage du fer pour
activer le persulfate dans des conditions de pH plus élevés.
Pour démontrer l'efficacité de I'oxydation du PS activé par un complexe carboxylique de fer,
I’acide citrique (AC) a été utilisé comme agent complexant dans le mélange PS/Fe'-AC/TCE.
Les résultats montrent que le TCE peut étre completement dégradé apres 1 heure de réaction
a température ambiante (293 + 2 K)et a pH acide avec un rapport molaire PS/Fe'/AC/TCE
de 15:2:1:1 [117].
Une autre étude a été réalisée sur la dégradation de I’amicarbazone (AMZ) en utilisant le Fe libre
et chélaté par les acides carboxyliques tartrique (AT), oxalique (AO) et citrique (AC) sous
irradiation UVA. Les résultats montrent que le Fe'' chélaté favorise une dégradation plus rapide
de I'AMZ que le Fe'"' non chélaté. Cela peut étre expliqué par la contribution du processus de
photolyse favorisé par ces complexes. Ceci génére des especes réactives qui aident a dégrader
I'AMZ et des cycles d'espéces réactives menant au Fe'' qui active le PS [16].
Han et al. [14] ont étudié I'oxydation par le persulfate (PS) de I'aniline activée par plusieurs agents
chélateurs (AT, AC, AO et EDDS) en présence de Fe'. Les résultats montrent que pour des
rapports molaires L:Fe plus faibles, le complexe Fe'-AC était le meilleur activateur du PS que

I’AO et I’AT pour la dégradation de I'aniline. En effet, la meilleure performance présentée par ces
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ligands a suivi la séquence tartrate > oxalate > citrate, avec un pseudo premier ordre trés proche
pour le tartrate et I'oxalate [14].

1.7.2. Formation de radicaux a partir du peroxymonosulfate (PMS)

Les POAs a base du PMS a suscité une attention considérable et croissante en raison de la
production de puissantes especes réactives d'oxygene tels que SO4™ et *OH pour l'assainissement
de I'eau contaminée dans le domaine de la catalyse environnementale [118-119]. Par rapport au
H20> qui est un oxydant commun, le PMS aussi représente certaines capacités. Notamment son
co(t relativement faible, une plus grande stabilité chimique, un transport et un stockage facile en
font du PMS un oxydant prometteur [108, 119-120]. De nombreuses recherches bibliographiques
ont démontré que le PMS peut générer des espéces réactives d'oxygene par irradiation UV
ou activation thermique [119, 121-122]. Cependant, ces technologies sont limitées dans leur
application pratique en raison d'un apport énergétique éleve. Les recherches liées a l'activation
du PMS avec des métaux de transition ont montré une décontamination efficace des polluants
organiques. Anipsitakis et Dionysiou [123] ont montré que le systéme Co?*/PMS peut étre une
méthode alternative pour la dégradation des composés organiques. L'excellente performance
a pH neutre est un avantage applicable du systéme Co?*/PMS en comparaison avec la réaction
de Fenton. Il convient de noter qu'en 1956, Ball et Edwards [124] ont signalé pour la premiere
fois la décomposition du PMS par les ions cobalt . Le cobalt s'est avére étre I'un des activateurs
les plus efficaces [119, 125]. Néanmaoins, il a été reconnu comme un polluant aqueux antérieur qui
peut déclencher le cancer ou d'autres maladies humaines [119, 126], ce qui limite son application
catalytique dans le milieu environnemental. Par conséquent, le développement d'une approche
efficace et respectueuse de I'environnement pour l'activation du PMS est souhaitable.
Récemment, l'utilisation des ions ferreux comme activateur du PMS a suscité un intérét
considérable en raison de son efficacité, de son faible codt et de sa faible toxicité [119, 127].
Dans le systeme Fe?*/PMS, les ions ferreux servent de catalyseur pour activer le PMS et produire
des radicaux puissants ("OH et SO4™") et déclencher des réactions en chaine radicalaires, qui
pourraient détruire efficacement les contaminants organiques non biodégradables. Les réactions
de décomposition du PMS par le Fe?* sont présentées ci-dessous Eq. 1.13-1.18 [15, 120, 128-129].

Fe3* + HSO; — Fe?* +H* + SOL~ (1.13)
Fe* + HSO; — Fe3* + HO™ + SO3~ (1.14)
Fe?* + SO,~ — Fe3* + S0%~ (1.15)
HSO; + SO;~ — SO~ + S0%~ +H* (1.16)
HSO; + H,0 — SO02~ +2HO® + H* (1.17)
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SO:™ + 2H,0 - SO03%™ + 2HO® +H* (1.18)

D'apreés les réactions ci-dessus, les ions ferriques (Fe®*) générent des radicaux peroxymonosulfate
(SOs™) tandis que les ions ferreux (Fe?*) décompose le PMS en radicaux sulfate (SOs™)
lors de la premiére étape. En d'autres termes, le Fe?* est plus puissant pour l'activation du PMS
afin de générer des radicaux réactifs hautement oxydants. Le mécanisme d'activation du PMS
par des catalyseurs métalliques homogeénes est illustré schématiquement dans la figure 1.8 [120].

PMS METAL DE TRANSITION

.

N/ + MY — M N/
o Ny

H,0 + CO, + SO, G composés organogine
+ sous-produits

Figure 1.8 : Schéma de I'activation du PMS par des métaux de transition comme catalyseur
homogeéne [120].

L'application du systéme Fe?*/PMS pour le traitement des contaminants a été limitée en raison de
son inconvénient intrinséque, a savoir que la vitesse de réaction entre le Fe®** et le PMS
est beaucoup plus faible que celle du Fe?* et du PMS [130]. Cet inconvénient majeur empéche
le cycle Fe*/Fe?* et conduit ainsi a une baisse des taux de réaction pendant le processus
d'oxydation catalytique. Pour remédier a cette limitation, les UV [26], I'électrochimie [131], les
chélateurs [132] et les réducteurs [173] ont été introduits dans le systéme Fe2*/PMS pour accélérer
la transformation de Fe3* en Fe?" et la génération des espéces actives. Donc, des efforts
supplémentaires sont nécessaires pour pallier cet inconvénient et améliorer les performances
catalytiques du systéme Fe?*/PMS.

Anipsitakis et Dionysiou [123] ont rapporté que l'activation du PMS par différents métaux de
transition pour la dégradation du 2,4-Dichlorophénol (2,4-DCP) suivait cet ordre Ni** < Fe3* <
Mn2+ < V3+ < CeS+ < FeZ+ < Ru3+ < C02+.

Nfodzo. P et Choi. H [133] ont étudié la réactivité des radicaux SO4"", générés a partir du PMS
et PS activés par les métaux de transition (Fe?*, Co?*, Cu?*, et Ag*), pour détruire le triclosan
(TCS). Les résultats ont indiqué que les oxydants seuls n‘ont montré aucune décomposition
du TCS alors que les SO4™ générés par les conjugaisons oxydant/métal etaient tres efficaces pour
oxyder et minéraliser le TCS. En général, le TCS a été décomposé beaucoup plus rapidement avec

le PMS qu'avec le PS indépendamment des métaux conjugués. Les systemes PMS/Co, PMS/Cu
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et PS/Ag ont montré la meilleure réactivité avec le TCS, tandis que les autres combinaisons
ont montré une décomposition négligeable ou beaucoup plus faible du TCS.

En 2009, Rastogi et al. [15] ont étudié le couplage de Fe'//Fe'" avec le PMS pour la dégradation
du 2-chlorobiphényle dans les systemes aqueux et sédimentaires. L'élimination presque compléte
du 2-chlorobiphényle a été observée lorsque le Fe'' était utilisé avec le PMS ou le PS. Le systéme
Fe'/PMS s’avére trés efficace pour dégrader le 2-chlorobiphényle dans un systéme de boue
sédimentaire. De plus, ’EDTA a été utilis¢ comme un agent chélateur en présence d’un oxyde
de fer (EDTA-CoFe20.). Il a été utilisé comme catalyseur pour activer le PMS pour la dégradation
de l'orange G (OG). En présence d’EDTA, une efficacité de dégradation de 93% a été atteinte en
15 min avec 1 mM de PMS et 0,2 g.L ™ d’EDTA-CoFe;Oa4. Alors que seulement 57% de I'0G
a été dégradé en 15 min en absence d’EDTA. La dégradation de I'OG par EDTA-CoFe204/PMS
a été améliorée avec l'augmentation des doses de catalyseur et du PMS [134].

Dai. D et al. [119] ont proposé d’activer le PMS par un systéme catalytique nouveau et efficace
en utilisant un catalyseur homogene la tétracarboxyphtalocyanine de fer (FeTCPc) pour
I'élimination de l'orange acide 7 (OA7). Dans ce systeme, le FeTCPc a montré une activité
catalytique trés élevée pour l'activation du PMS, méme supérieure a celle du catalyseur Co?* qui
a été identifié comme I'un des activateurs du PMS les plus efficaces. L'étude des especes actives
responsables a la dégradation au court de la réaction d’oxydation a été faite, en combinant la
technologie de la résonance paramagnétique electronique (RPE) avec différents piégeurs de
radicaux. Les résultats ont indiqué que les radicaux hydroperoxyde/superoxyde (HO27/02™)
et I'oxygene singulet (03) autres que le radical sulfate (SO4"") ou le radical hydroxyle ("OH) étaient
les principales especes réactives de lI'oxygene responsables a la dégradation pendant le processus
d'oxydation catalytique.

En 2014, Ji. Y et al. [135] ont étudié les voies de transformation de 1’atrazine (ATZ) en utilisant
deux modes d’activation du PMS. Ils ont trouvé que le PMS catalysé par le Co s'est révélé plus
efficace pour I'élimination de I'ATZ en solution aqueuse que le procédé Fe''/PMS. Une efficacité
plus ¢élevée de l'oxydation d’ATZ a été observee autour d'un pH neutre, ce qui implique la
possibilité d'appliquer le processus Co'/PMS dans des conditions environnementales réalistes.
Nfodzo. P et Choi. H [17] ont montré que l'activation du PMS et du PS avec le Fe'' est efficace
pour la décomposition et la minéralisation du triclosan, sulfaméthoxazole et I'acétaminophéne.
D’une part, 1’étude comparative a montré que le PMS activé par le Fe'' était plus efficace que par
le PS. D’autre part, le systéme Fe''/PMS est moins efficace que le systéme de Fenton Fe''/H,0-.

Cependant, lorsqu'il est conjugué au cobalt, le PMS a montré une réactivité exceptionnelle envers
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triclosan, sulfaméthoxazole et l'acétaminophene, alors qu'une décomposition negligeable
de ces polluants par le H20- a été observée.

1.8. Généralité sur les produits pharmaceutiques

Les produits pharmaceutiques sont des éléments essentiels de la médecine moderne. lls sont
spécialement développés pour provoquer des effets pharmacologiques dans les organismes
vivants, qui possédent des propriétés thérapeutiques pour des maladies humaines ou vétérinaires.
Généralement, les médicaments existent sous forme solide (comprimé, gélule), liquide (sirop)
et crémeux (pommade, gel). lls constituent d'un ou plusieurs principes actifs (PA), ayant des
propriétés physico-chimiques et biologiques différentes, qui sont responsables aux effets sur les
organismes vivants. Cependant, une partie inactive est composée des excipients, des additifs, ainsi
que des sels inorganiques ou d'autres produits chimiques organiques, tels que des sucres, des
parfums, des pigments et des colorants. Les composés ajoutés inactifs jouent le role majeur dans
la conservation de la molécule, la libération du PA dans le corps, ainsi que de la solubilité du PA
dans le cas d’un médicament liquide.

La nature du PA comprend une variété de produits chimiques, soit naturel issus de I’extraction
a partir des plantes soit de la synthése chimique ou biochimique des industries pharmaceutiques.
1.8.1. Classification des médicaments

Les composes médicaux existent en quantites énormes avec le développement industriel
pharmaceutique. Plus de 5000 médicaments a usage humain ont été répertoriés par le dictionnaire
Vidal. Les produits pharmaceutiques peuvent étre classés en fonction de différents critéres tels que
leurs catégories thérapeutiques, activités biologiques, origines, natures et structures chimiques
modes, modalités et spectres d’action [136]. Ils ont été classés en différentes familles, subdivisees
en groupes et sous-groupes, en incluant une grande variété de composés (tableau 1.1).

Le tableau 1.1 regroupe quelques classes thérapeutiques de médicaments [137].

Tableau 1.1 : Classification de quelques médicaments.
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Groupe Sous-groupe Médicament
Cefaclor

Cefalexine

Antibiotiques Cefexime

Céphalosporine
Amoxicilline
Ampicilline
e Oxacilline
Pénicilline
Sulfamétazine
sulfaméthizole

. Sulfomethoxazole
Sulfonamide

Atenolol
Metoprolol

Propranolol
R-bloquants

Cardio-Vasculaire Amlodipine

Inhibiteur classique Nifedipine
Paracétamol
Phenazone

Tramadol

Systeme nerveux

Analgésiques & Antalgiques

Antiépileptiques Carbamazépine

Anti-inflammatoires non Ibuprofene Ibuprofene
stéroidiens Diclofenac Diclofenac
Naproxéne Nopain

1.8.2. Sources de contamination par les produits pharmaceutiques

Depuis plus d'une décennie, I’apparition des composés pharmaceutiques dans les milieux
aquatiques est devenue une préoccupation croissante pour la société et un probleme
environnemental inquiétant. La premiere étude sur la présence de ces produits dans les eaux a été
répertoriée en 1976. Cependant, les différentes techniques analytiques développées s’intéressent
sur les seuils de détection et notamment de produits pharmaceutiques qui permettent de quantifier
les concentrations a 1’état de trace dans différents milieux aquatiques. Plus de 134 articles ont été
recensés entre 1997 et 2009, qui témoignent de la présence a 1’échelle mondiale de ces composés
dans différents compartiments aquatiques (riviére, lac, effluent et influent de station de traitement

des eaux usées, eau potable, effluents hospitaliers...).
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Apres usage, les substances actives contenues dans les produits pharmaceutiques sont excrétées
soit sous leurs formes natives inchangées soit sous forme d’une substance métabolisée et peuvent
accéder aux systemes aquatiques par différentes voies. En effet, la source principale
de contamination de ’environnement par les médicaments a usage humain constitue les effluents
des hépitaux de I’industrie pharmaceutique, ainsi que les lixiviats de décharge des centres
d’enfouissement qui représentent aussi une source non négligeable.

Les résidus de produits pharmaceutiques sont déversés dans les riviéres, les lacs et les nappes
souterraines aquiferes. En outre, les produits pharmaceutiques a usage vétérinaire peuvent entrer
dans les systemes aquatiques a travers 1’utilisation de fumier comme engrais dans les champs, mais
aussi directement en aquaculture.

Les produits pharmaceutiques sont considérés généralement comme des polluants émergents
en raison du récent intérét dont elles font ’objet. lls ont été détectés et mesurés principalement
dans les eaux de surface [138], les eaux souterraines [139], et méme dans 1’eau potable [140]
avec des concentrations de I’ordre de pg.L™* a ng.L? [141-142].

1.8.3. Effet toxicologique de produit pharmaceutique sur I’environnement

Les composés pharmaceutiques constituent 1’'un des groupes les plus importants de contaminants
émergents préoccupants pour I’environnement. L’évaluation des risques potentiels a long terme
de ces produits dans 1’cau potable a suscité des inquiétudes dans 1’opinion publique sur la qualité
hygiénique et esthétique de 1’eau potable.

Les risques pour I’environnement ne sont pas forcément liés aux volumes de produits
pharmaceutiques utilisés, mais a leurs structures complexes, leurs persistances et leurs activités
biologiques critiques (toxicité élevée, possibilité d’effets sur les fonctions biologiques majeures,
comme la reproduction). En conséquence, ils ne sont pas complétement éliminés par des
techniques conventionnelles de traitement des eaux usées. En effet, le taux d’élimination
de produits pharmaceutiques par les boues activées ne s’¢élimine pas complétement et estimé entre
moins de 20% et plus de 80% pour certains produits pharmaceutiques. Le traitement secondaire
biologique vise a éliminer les matiéres organiques dissoutes dans 1’eau en utilisant des
microorganismes qui peuvent conduire a la production des substances plus toxiques que les
composés parentaux. Cependant, il est impossible d’éliminer ces produits récalcitrants dans les
stations d'épuration des eaux usées car ils n'incluent pas généralement la dégradation des composés
pharmaceutiques. Le contr6le strict de la pollution nécessite le développement de nouveaux
procédeés de traitement des eaux usées plus efficaces. En effet, les POAs peuvent étre considérés

comme des méthodes puissantes et de bonnes alternatives ou en complément des traitements
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conventionnels pour la dégradation de ces polluants en raison de leurs capacités a éliminer presque
tous les contaminants organiques [143-147]. Cependant, les polluants traités par les POAs comme
étape de prétraitement peuvent étre oxydés a des sous-produits facilement biodégradables et moins
toxiques, empéchant la mort de microorganismes dans les traitements biologiques suivants [144].
1.8.4. Différents POAs de traitement des eaux contaminées par les polluants
pharmaceutiques

Les POAs offrent différentes possibilités pour la formation des radicaux actifs dans le processus
de dégradation. Les voies d’activation peuvent étre de nature catalytique homogéne ou hétérogéne
en absence ou en présence de la lumiere. Ce chapitre couvre quelques exemples de produits
pharmaceutiques présents dans les milieux aquatiques. Le traitement de ces polluants par les
différentes techniques d’oxydation avancée est présenté dans la partie suivante.

1.8.4.1. Procéde en phase hétérogene

La catalyse en phase hétérogéne couplé par la lumiére artificielle ou solaire est une technique tres
puissante pour la dégradation des polluants pharmaceutiques. L’oxyde de titane (TiO2) et I’oxyde
de fer «I’hematite» (a-Fe203) sont les catalyseurs les plus utilisés dans les POAs en raison de leurs
efficacités a dégrader la majorité des polluants organiques.

Le procéde Fenton en phase hétérogene est basé sur I'utilisation des oxydes de fer car ils présentent
la source unique du fer dans le processus. Ces derniers ont la capacité a oxyder les composés
organiques dans I’ecau avec une grande efficacité a une large gamme de valeurs de pH.
Les avantages liés au procédé Fenton hétérogene incluent dans la voie de récupération du fer qui
est facile par rapport au procédé Fenton classique, I’absence de I’étape de 1’acidification ainsi que
la capacité de régénerer le catalyseur [145-148].

La partie qui se suit représente une synthese bibliographique de traitement d’eau contaminé par
différents polluants pharmaceutiques, en particulier les produits sélectionnés dans cette these, qui
est I’ibuprofene (IBP) et le propranolol (PRO).

En effet, en 2011, loannou. L. A etal. [149] ont testé plusieurs suspensions aqueuses du catalyseur
TiO2 en utilisant la lumiére solaire dans la dégradation de deux B-bloquants, & savoir I'aténolol
(ATL) et le propranolol (PRO) dans deux différents matrices (c'est-a-dire I'eau pure et les effluents
municipaux traités). Les résultats obtenus montrent que le Degussa P25 s'est avéré tres actif,
produisant jusqu'a environ 80% de conversion de B-bloquants aprés 120 min de réaction.
La toxicité a été évaluée avant et aprés le traitement photocatalytique. Elle augmente au cours
des premiéres étapes de la réaction, puis diminue progressivement lors de I'élimination des

substrats et de ses intermédiaires réactionnels. Meribout. R et al. (2016) [150] ont étudié la
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dégradation photocatalytique hétérogene de la carbamazépine (CBZ) en présence d'un
photocatalyseur composite BiIOCI/AgCI sous irradiation solaire simulée dans l'eau.

Le composite BIOCI/AgCIl a montré une activité photocatalytique plus élevée que le BiOCI pur
pour la dégradation de la CBZ. L’étude analytique était basée sur I'identification des sous-produits
par LC-MS et sur des expériences de piégeage des especes actives. Les résultats ont révélé que la
premiere étape de la transformation se traduit principalement par un transfert d'électrons
impliquant des trous positifs et, dans une moindre mesure, par I'implication du radical hydroxyle.
Benacherine. M et al. (2016) [151] ont appliqué la Goethite (a-FeOOH) sur la photodégradation
de l'amoxicilline (AMX) en phase hétérogene en solution aqueuse sous irradiation artificielle
et naturelle. La photodégradation de 'AMX dans le mélange AMX-Goethite sous lumiére solaire
était significativement accélérée par rapport a l'irradiation artificielle a 365 nm. La minéralisation
de 'AMX atteint 42% apres 90 heures de réaction.

Aprés une annee, Jallouli. N et al. (2017) [152] ont étudié la dégradation et la minéralisation de
I’ibuproféne (IBP) présent dans des échantillons d'eau ultra-pure, d’un effluent traité d'une station
d'épuration municipale et d'une eau usee de l'industrie pharmaceutique fortement concentrée en
IBP (230 mg.L?), en utilisant des diodes électroluminescentes (LED) ultraviolettes (UV) en
photocatalyse TiO; (TiO2/UV-LED). La photocatalyse hétérogene au TiO; s'est avérée efficace
pour éliminer I'IBP de l'eau ultra-pure et de I’effluent et moins efficace pour traiter I’cau usée.
Les résultats de la toxicité aigué identifiée a I’aide de la bactérie marine Vibrio fischeri a montré
une diminution d'environ 40% aprés le traitement, quelle que soit la matrice eétudiée.
Sanja. J et al. (2017) [153] ont appliqué des photocatalyseurs a base de TiO, dopé a 1% de
lanthane couplé par le rayonnement UVA sur la dégradation de tartrate de métoprolol (MET) et
de chlorhydrate du propranolol (PRO). Les effets d'extinction de divers piégeurs suggérent que le
réle principal dans la dégradation de MET peut étre attribué aux radicaux réactifs, tandis que les
trous photogenérés sont principalement responsables de la dégradation du PRO. Aprés un an,
Chen. M et al. (2018) [154] ont étudié la dégradation de I’ibuproféne (IBP) par la catalyse
hétérogene a pH neutre en utilisant le systeme Fenton couplé par le TiO; et la lumiére UV. La
dégradation de I'IBP par le processus UV/TiO2/Fenton est beaucoup plus rapide que dans les
processus conventionnels Fenton, photo-Fenton et photocatalyse. Dans la méme année, Lin. L
et al. (2018) [155] ont examiné l'adsorption et l'activité photocatalytique des nanocomposites
TiOz-nitrure de bore (NB) pour 1'élimination de I’'IBP. Le taux d'oxydation photocatalytique
augmente avec l'augmentation de la teneur en NB dans les catalyseurs nanocomposites, ce qui est

attribué a I'amélioration de la capacité d'absorption de la lumiere et a l'efficacité de la séparation
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des paires électron/trou (e /h™) photoexcitées. De plus, Gao. Y et al. (2018) [156] ont activé le PS
en phase hétérogéne par des irradiations ultrasoniques et en présence du fer zero-valent nano
(nZV1) pour la dégradation du PRO dans I'eau. L’étude de différents paramétres montrent qu’une
concentration du PS, un dosage de nZVI et une puissance ultrasonore plus élevés a pH acide
favorise la dégradation du PRO. Cependant, les anions et I'agent chélateur ont exercé un effet
inhibiteur différent sur la dégradation du PRO. Zhang. G et al. (2018) [157] ont synthétisé des
nanoparticules magnétiques de FesC intégrées a du carbone dopé a l'azote (FesC/NC) par la
méthode de combustion sol-gel pour la dégradation de I’IBP. Les nanoparticules FesC/NC ont été
confirmées comme un catalyseur efficace pour l'activation du PMS afin de générer les radicaux
S04, Oy et les "OH. Une élimination compéte de 0,43 mg.L! d’IBP a été obtenue
en une demi-heure par ’ajout de 0,1 g.L* de FesC/NC et de 2 g.L ™! du PMS.

En 2019, N. Setifi et al. (2019) [158] ont suivi la dégradation du naproxene (NPX) par le systeme
Fenton-like hétérogene. Les résultats ont montré que le NPX atteint son élimination compléete
(100%) aprés une heure de réaction avec une constante de vitesse k = 10 min™ pour des
concentrations de 1 g.L* de MGO (argile montmorillonite modifiée avec des nanoparticules
d'oxyhydroxydes de fer) et 5 mM de H:0: dans un milieu acide (pH = 3,0).
De plus, Uheida. A et al. (2019) [159] ont étudié la dégradation photocatalytique de plusieurs
composes pharmaceutiques (Ibuprofene (IBP), Cétirizine (CTZ) et Naproxene (NPX)) par des
nanoparticules de TiO> modifiées en surface et immobilisées sur des nanofibres composites
(polyacrylonitrile (PAN)/nanotubes de carbone multi parois (CNT)) sous irradiation de la lumiere
visible (0,1 W/cm?). La dégradation photocatalytique des produits pharmaceutiques en utilisant
les nanofibres composites PAN-CNT/TiO2-NH, eétait beaucoup plus efficace qu'avec les
nanofibres composites PAN/TiO2-NH: sous irradiation visible. Les résultats obtenus ont montré
que l'efficacité photocatalytique de I'IBP, du CTZ et du NPX dépend du pH et que plus de 99% de
la dégradation a été obtenue a pH 2,0. De méme, Gu. Y et al. (2019) [160] ont étudié I'élimination
de Il'ibuprofene (IBP) par du charbon actif imprégné de TiO2 (AC90T10). Les résultats obtenus
montrent que le composite AC90T10 donne le plus haut degré d'élimination de 92% de la solution
d'IBP sous lumiére UV en 4 heures de réaction, en raison de la synergie de l'adsorption et de la
photodégradation.

1.8.4.2. Procéde en phase homogéne

L’oxydation chimique et/ou photochimique homogénes est ’'une des méthodes largement utilisée
dans I'élimination de toutes sortes de produits organiques non biodégradables, en particulier en

phase aqueuse acide (réaction de Fenton). lls sont révélés efficaces.
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Cette partie sera subdivisée en petites parties détaillées sur I’élimination de quelques polluants
pharmaceutiques dans l'eau, en particulier I''BP et le PRO par différents procédés comprenant la
phototransformation directe, I’ozonation, le Fenton et photo Fenton. Ainsi que ’activation du PS
et du PMS par la température, I’UV, les métaux de transition libres et chélatés.

* Dégradation de polluants pharmaceutiques par la phototransformation directe

Piram. A et al. (2008) [161] ont étudié la photolyse d’une série de B-bloquants (Acebutolol,
alprenolol, alprenolol, metoprolol, nadolol, propranolol, pindolol, sotalo et timolol) en solution
aqueuse. La photodégradation des B-bloquants a été comparée a des concentrations de I’ordre de
ng.L? a pg.L? et en deux matrices différentes (eau pure et effluent des stations d'épuration des
eaux usées). Aucune influence de la concentration sur les voies de dégradation des p—blogquants
n’a été observée. Bien que les eaux environnementales accélerent le processus de dégradation, les
mémes photoproduits sont apparus dans les deux matrices. Par ailleurs, Dantas. F. R et al. (2010)
[162] ont utilisé le rayonnement UVC et UVA comme source de radicaux réactifs pour
I’élimination de 50 mg.L™ du PRO et 100 mg.L™ de métronidazole (MTZ). En effet, prés de 50%
d’¢élimination a été obtenue apres 8 heures d'irradiation. La photolyse directe par UVC du PRO a
produit des sous-produits avec un caractere moins toxique, tandis que l'irradiation par MTZ a
favorisé une légere dégradation de la matiére organique. De plus, Szabd. R. K et al. (2011) [163]
ont étudié la phototransformation directe de deux anti-inflammatoires, I'IBP et le KTP
(kétoprofene) en solution aqueuse. Lors de l'irradiation a 254 nm, le taux de décomposition
du KTP est presque quarante fois plus élevé que celui de I'IBP. La photodégradation de I'IBP
était accélérée en présence d'oxygene dissous, alors qu'aucun effet n'a été observé sur la
dégradation du KTP.

 Dégradation de polluants pharmaceutiques par le procédé d’ozone

En 2013, Kuang. J et al. [164] ont utilisé 1’0zone (O3) comme oxydant fort pour la destruction
d’un antibiotique, trimethoprime (TMP). Les résultats obtenus montrent que le TMP a été presque
complétement dégradé avec une dose d'Oz allant jusqu'a 3,5 mg.L?, sans minéralisation.
De plus, vingt et un produits de dégradation ont été identifiés a l'aide d'un spectrometre de masse.
Plusieurs voies d'ozonation ont été proposées, notamment I'hydroxylation, la déméthylation, la
carbonylation, la désamination et le clivage du groupe méthyléne. Une année aprés, Marcelo. L.
W et al. (2014) [165] ont examiné la dégradation des B-bloquants présentes dans les eaux usées
hospitaliéres par 1’0zonation directe et par le processus de peroxonation (Fe''/ozonation).
Les résultats ont montré que ces contaminants émergents ont été completement dégradés avec une

disparition de la matiére organique d’environ 30,6% et 49,1% pour l'ozonation et Fe'//ozonation
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respectivement. En effet, les constantes cinétiques de I'atenolol, métoprolol et du propranolol par
’0zonation directe sont conformes aux conditions du pseudo premier ordre. Les valeurs de k ont
eu tendance a augmenter quand le pH augmente ; le propranolol a montré des k élevés qui peuvent
étre attribués au groupe naphtaléne (une fraction riche en électrons). En 2016, Kosar.H.H.A et al.
[166] ont évalué I’efficacité de différents POAS tels que lI'ozonation photocatalytique, I'oxydation
photocatalytique et la décharge a barriére diélectrique non thermique (DBD) sur la dégradation du
diclofénac (DCF) et I’ibuprofene (IBP) en solution aqueuse. Les résultats obtenus révelent que la
dégradation du DCF est tres efficace par I'ozonation directe a I'obscurité en comparant avec I'|BP
qui est plus lente. Cependant, la combinaison de I'ozonation avec la photocatalyse provoque un
effet synergique pour la dégradation de I'BP et la minéralisation est améliorée pour les deux
produits pharmaceutiques. Une amélioration dans l'efficacité de la dégradation du DCF dans une
atmosphére d'argon a été observée avec l'addition du Fe'" par plasma DBD. Ceci est dia la
production des radicaux *OH généré par la réaction de Fenton.

» Dégradation des polluants pharmaceutiques par le procédé Fenton et photo-Fenton

En 2010, Fabiola. M. A et al. [167] ont suivi la destruction de I'ibuproféne (IBP) par la réaction
de photo-Fenton en utilisant I'irradiation solaire simulée. Les différentes voies de degradation de
I'IBP ont été obtenues par des expériences non photocatalytiques réalisees, a savoir la formation
des complexes, la photolyse et I’oxydation UV-Vis/H2O>. Aucune minéralisation n’a été observée
par la photolyse solaire de H>O> avec une génération de sous-produits hydroxylés de I'IBP.
Cependant, la réaction de Fenton favorise I'hydroxylation de I'IBP avec 10% de minéralisation.
En revanche, le procédé photo-Fenton en plus favorise la décarboxylation de I'1BP. En absence de
H20,, une diminution de I''BP a été observée dans le processus Fe''/UV-Vis en raison de la
formation d'un complexe entre le fer et la partie carboxylique de I'|BP. Ernest. M. U et al. (2010)
[168] ont rapporté pour la premiére fois I'oxydation biologique avancée de plusieurs produits
pharmaceutiques (acide clofibrique (AC), carbamazépine (CBZ), aténolol (ATL) et propranolol
(PRO)). Les expériences révélent que le taux d’oxydation de ces composés aprés 6 heures
d'incubation est de I’odre 80%. Ces résultats étaient obtenus a 1’aide des espéces oxydantes
extracellulaires basée sur le cycle redox de quinone catalysé par une quinone réductase
intracellulaire. Apres une année, Yong. Ch et al. (2011) [169] ont étudié la photoréactivité du
complexe Fe'"-citrate sous lumiére solaire simulée dans la gamme de pH de 3,0 & 9,0 et appliquer
dans la dégradation du PRO. Les résultats montrent que les ‘OH photogénérés lors de I’irradiation
du complexe carboxylate de fer diminuent avec l'augmentation du pH dans la plage de 6,0 a 9,0

avec un rapport stecechiométrique Fe'':cit de 10:50. Le PRO peut étre efficacement photodégradé
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dans le systéme Fe'"-citrate a pH 7,0 avec une constante du pseudo-premier ordre de 3,1x10* s,
En 2012, Wei. L et al. [170] ont examiné les effets de l'oxydation du réactif de Fenton sur des
produits pharmaceutiques et des produits de soins personnels (PPSP) présents a I'état de traces
dans les eaux usées. Les PPSP testés comprenaient l'acétaminophéne, l'aténolol, I'atrazine, la
carbamazépine, le métoprolol, la dilantine, le DEET, le diclofénac, la pentoxifylline, I'oxybenzone,
la caféine, la fluoxétine, le gemfibrozil, I'ibuproféne, I'iopromide, le naproxéne, le propranolol, le
sulfaméthoxazole, le bisphénol-A et le triméthoprime. Tous les PPSP testés, a I'exception de
I'atrazine et de I'iopromide, ont été complétement éliminés par I'oxydation de Fenton effectué en
utilisant une concentration de 20 mg.L™ du Fe'. Environ 30% de la concentration totale du carbone
a été éliminée pendant le traitement de Fenton. L'oxydation des molécules organiques causees par
le réactif de Fenton est accompagnée par la formation de produits d'oxydation tels que 1’acide
oxalique, ’acide formique, I’acide acétique, le formaldéhyde et lI'acétaldehyde. Deux ans apres,
De Luca. A et al. (2014) [94] ont utilisé differents agents chélateurs afin de solubiliser le fer dans
une solution aqueuse neutre et appliquer dans la dégradation du sulfamethoxazole (SMX).
Les résultats ont montré que le procédé photo-Fenton modifié par les complexes Fe''-EDTA
et Fe'"'-NTA a pH neutre pourraient éliminer une quantité significative du SMX. En effet, le taux
d’élimination du SMX par le complexe Fe"-AO a pH neutre était faible, en raison du pouvoir
chélateur et de l'activité catalytique qui sont nettement inférieurs en comparant avec les autres
complexes synthétisés (Fe'"'-EDTA, Fe'''-NTA et Fe"-AT). De plus, Loaiza. A. S et al. (2014)
[171] ont étudié la dégradation photocatalytique de I’'IBP par le procédé photo-Fenton homogene
sous irradiation UVC. Les résultats ont montré que le procéde photo-Fenton semble plus efficace
que les autres systemes étudiés. En effet, le suivie de I'élimination du COT diminue dans la
séquence suivante : photo-Fenton > H20./UV > UV seul. Une minéralisation de 96% du COT
initial a été obtenue apres 8 heures d'irradiation dans les conditions optimales de H.O, (10 mM)
et du Fe** (0,25 mM). Markovié. M et al. (2015) [172] ont testé l'efficacité et la capacité
d'application environnementale de trois différents POA dans I’élimination de I’IBP. En effet, deux
traitements ont été effectués dans un reacteur a plasma non thermique avec décharge a barriere
diélectrique (DBD) avec et sans catalyseur homogeéne (Fe?*). Cependant le troisiéme traitement
était la réaction de Fenton. Douze produits de dégradation ont été identifiés par LC-MS TOF, et il
y avait des différences selon les différents traitements appliqués. L'efficacité des POA a été
démontrée pour tous les traitements ou aprés 15 minutes, le pourcentage de dégradation était
supérieur a 80%, accompagné de l'ouverture du cycle aromatique. Cependant, le traitement par la

catalyse homogene montre une élimination de 99% de I'IBP ce qui rend le procédé tres efficace.
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Trois ans plus tard, Dekkiche. B. A et al. (2018) [19] ont étudié la photolyse de deux complexes
organiques du fer(I11), Fe'"-malonate et Fe''-malate sous irradiations artificielle UVA (365 nm)
et naturelle. Les résultats obtenus montrent que les complexes présentent une photoréactivité
différente. En effet, la photolyse du complexe Fe'''-malate est favorisée par le processus de Fenton
et génére des radicaux "OH. Par contre, la photolyse du Fe"-malonate génére un radical oxydant
CH3COQO" avec I’absence de formation de H>O: et de radicaux ‘OH. Les mémes auteurs et apres
une année (2019) [173], ont appliqué le complexe Fe"'-malonate sur la photodégradation de I’'IBP
sous un rayonnement de 365 nm. La disparition presque compléte de I'lBP a lieu apreés cing heures
d’irradiation avec [IBP]o = 0,05 mM, [Fe"lo = 0,3 mM, [malonate]o = 1,2 mM,
pH = 2,8, T = 293 K. Seulement environ 40% d’IBP sont minéralisés (COT) aprés 6 heures de
traitement. Dans la méme année, Ghoul. | et al. (2019) [20] ont étudié l'effet du complexe
Fe'll-citrate sur la photodégradation de la Carbamazépine (CBZ) sous irradiation a 365 nm
en solution aqueuse. Les résultats ont montré que l'efficacité de dégradation de la CBZ dépend
fortement du pH, cela est attribué principalement a la spéciation du complexe Fe''-citrate.
Deux ans plus tards, Benssassi. M. E et al. (2021) [18] ont rapporté I'élimination du paracétamol
(PC) en solution aqueuse favorisée par le systeme photo Fenton-like généré par la photolyse de
deux complexes organiques du fer(111), Fe'"-Glutamate (Fe'"'-Glu) et Fe"'-Lactate (Fe'"-Lac), sous
une irradiation de 365 nm et a pH acide 2 < pH < 4. En effet, environ 73% du complexe Fe''-Glu
s'est décomposé aprés 1 h d'irradiation, tandis que 91% a été obtenu pour le complexe Fe'''-Lac.
La constante de vitesse maximale du pseudo-premier ordre a été observée a pH 3,0 dans le mélange
PC/Fe'-Lac/UV, alors quelle a légérement augmenté avec le pH dans le mélange
PC/Fe''-Glu/UV. En 2021, les mémes auteurs [174] ont étudié les propriétés photochimiques du
complexe Fe''-Aspartate (Fe'''-Asp) et sa performance pour la dégradation du PC en solution
aqueuse sous irradiation UVA. L’effet du pH sur la photodégradation du PC a montré une
élimination de 80%, 59% et 15% en présence du complexe Fe'-Asp pour les pH 2,05 ; 3,10
et 4,05 respectivement. L'utilisation de l'alcool tert-butylique (t-BuOH) comme piégeur des "OH
a confirmé la participation de ces derniers dans I'¢limination du PC. L'addition de Zn'' et Mn" au
mélange PC/Fe'"'-Asp/UV A n'a montré aucun effet significatif sur la dégradation. Cependant, une
légére inhibition a été observée en présence du Cu'. Une année plus tard, Talbi. Kh et al. (2022)
[79] ont étudié la dégradation en phase homogene du sulfaméthoxazole (SMX) par le procédé
catalytique Fenton-like modifié en présence du complexe Cu'-NTA en solution aqueuse neutre.
Les résultats obtenus montrent que la disparition du SMX par le procédé Cu'-NTA/H20;

n’est pas efficace. Cela est di a la génération des "OH qui est toujours limitée par le cycle redox
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Cu'-NTA/Cu'-NTA extrémement lent. Par conséquent, la combinaison de I'nydroxylamine (HA)
accélére la récupération du Cu' pour induire la production continue des radicaux "OH par la
décomposition de H2O,. Une disparition de 83,64% a été obtenue au bout de 5 heures de réaction
pour une concentration initiale en SMX de 0,01 mM et un rapport molaire Cu(I1):NTA optimal de
1:1. Le pH de la solution a influencé la dégradation du SMX et la constante de vitesse de
dégradation la plus élevée a été obtenue a pH 7,2.

Une autre étude a été réalisée par Yang. Y et al. en 2018 [175]. Elle est basée sur 1’étude
comparative de deux différents systémes, a savoir UV/H>0; et UV/PS pour la dégradation du PRO.
En effet, les produits de transformation du PRO issues de I’attaque des radicaux ‘OH et SO4™
ont été identifiés et comparés. L'attraction électrostatique renforce la réaction entre les radicaux
S04 et la forme protonée du PRO, tandis que ‘OH montre une non sélectivité envers les espéces
protonées et neutres du PRO. L'hydroxylation du PRO par ‘OH se produit soit au niveau de la
partie amine, soit au niveau du groupe naphtalene, tandis que SO4™ favorise I'oxydation du groupe
naphtalene riche en électrons. Une oxydation supplémentaire par “OH et SOs"~ donne des produits
d'ouverture du cycle.

» Oxydation chimique des polluants pharmaceutiques par le PS et le PMS

Cette partie représente une vision genérale sur le traitement de quelques polluants pharmaceutiques
dans I’eau par oxydation chimique in-situ en utilisant d’autres oxydants forts et puissants
notamment le PS et le PMS.

En effet, Deng. Jetal. (2013) [176], ont utilisé la température (60°C) afin d’activer thermiquement
le PS pour la dégradation de 40 uM de carbamazépine (CBZ). Les résultats ont montré que le
processus est efficace et que les radicaux sulfate sont responsables de la dégradation de la CBZ
dans l'eau. L’influence des cations et des anions inorganiques présents dans le systeme de
dégradation a été également évaluée. Les anions ont ralenti la dégradation de la CBZ a différents
degrés et I'effet d'inhibition a suivi l'ordre suivant : COs?~ > HCOs* > CI~ > SOs* > NOs".
En revanche, les cations peuvent améliorer de maniere significative la dégradation de la CBZ
et l'effet promoteur est de l'ordre de Fe?* > Cu?* > Fe?".

Quatre ans plus tard, Catia. A. L. G et al. (2017) [16], ont suivi la dégradation de I'amicarbazone
(AMZ) par les processus UVA/PS, UVA/PS/H,0-, Fe''/PS, UVA/Fe'/PS et UVA/Fe"'/PS chélaté.
Les systéemes contenant du PS et du fer chélaté se sont révélés étre les plus efficaces, atteignant
une dégradation totale d’AMZ en moins de 20 min de réaction. Les résultats indiquent également
que l'ajout de H.O> n'affecte pas significativement la performance du systeme PS/UVA en milieu

acide, mais en milieu neutre, une inhibition importante de la dégradation de 'AMZ a été observée.
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Cette étude a revélé que I'AMZ peut étre efficacement dégradé par le persulfate activé par les UVA
et que le fer ferrique peut considérablement améliorer le processus de dégradation. Dans la méme
année, Gong. H et al. (2017) [177] ont rapporte la dégradation de I'ibuproféne (IBP) en solution
aqueuse en utilisant le PMS (oxone) médié par les ions ferreux sous irradiation UV. Environ 97%
d'IBP (0,05 mM) a été éliminé en 10 min par le systéme UV/Fe'/PMS dans les conditions
optimales (Air = 300 nm, [Fe''lo = 0,25 mM, [PMS]o = 0,25 mM et pH = 3,68). En 2018, Gao. Y
et al. [178] ont étudié la dégradation du PRO par le procédé UV/PS. Les résultats ont montré que
la photolyse directe du PRO a été limitée en raison de son faible rendement quantique, tandis que
I'efficacité de la dégradation du PRO peut étre considérablement améliorée par la combinaison du
PS et de l'irradiation UV. En plus, la vitesse de dégradation du PRO a été améliorée en augmentant
la dose du PS et le pH initial de la solution. Les tests de piégeage des radicaux ont montré que le
S04 et "OH ont contribué a I'élimination du PRO. Deux ans apres, Liu. Y et al. (2020) [179]
ont examiné la dégradation d’un sol contaminé par I'IBP en utilisant le PS activé avec Fe'' chélaté
par l'acide gallique (AG). Les résultats ont montré que l'ajout d’AG pouvait améliorer
considérablement [l'efficacité de [I'oxydation de I'IBP en raison de leffet de réduction
du Fe'" en Fe'' par I’AG. Environ 81% d’élimination de 48,4 pmolkg™ de I'IBP a été obtenue
au bout de 2 heures de réaction avec le rapport optimal 1:1:10 de Fe"": AG:PS. En effet, la réaction
a commencé a partir de la complexation entre le Fe'"' et ’AG. Le complexe Fe''-AG a été transféré
a la substance quinone au Fe'. Le PS a été efficacement activé par le Fe'' et des radicaux
ont été produits. Les expériences d'extinction ont suggére que le radical hydroxyle ("OH), le radical
sulfate (SO4™) et les radicaux d'anions superoxyde (O2"") ont joué des roles importants dans
l'oxydation de I'IBP et les ratios de leurs contributions étaient de 28,5%, 25% et 25%

respectivement.

34



Chapitre Il : Techniques Expérimentales

CHAPITRE Il

TECHNIQUES
EXPERIMENTALES



Chapitre Il : Techniques Expérimentales

Il - Partie expérimentale

Les produits chimiques et les réactifs utilisés au cours de cette étude ainsi que les méthodes

expérimentales et analytiques sont présentés et décrites dans ce chapitre.
I1.1. Réactifs utilisés
11.1.1. Substrats

Les propriétés physicochimiques et caractéristiques des différents composés pharmaceutiques

utilisés dans le cadre de ce travail sont répertoriés dans le tableau.ll.1.

Tableau.ll.1 : Caractéristiques physico-chimiques des produits pharmaceutiques utilisés

[180-187].
Masse S (mg/l)
Famille Molécule Formule Provenanceet molaire dans I’eau
brute % de Pureté  (g.mol’)  a20°C
B -Bloquant PRO C16H21NO2HCI PubChem 295,81 40
99 %
IBP C13H1302Na Sigma-AIdrich 228,26 105
Anti - 98 %
Inflammatoire NPX C14H1403 Sigma-Aldrich 230,30 25
98 %
SMX C10H11N303S Sigma-AIdrich 253,28 3942
Anti —Biotique 97 %
TMP C14H18N403 Sigma-AIdrich 290,32 400
99 %
Antal-gique PC CsHoNO; - 151,16 14x10°

11.1.2. Produits chimiques et solvants
e Acide tartrique, Panra, 99,5 %.
e Acide gallique monohydrate, Sigma-Aldrich, > 98, 0 %.
e Acide ascorbique, VWR Prolabo Chemicols, 99,7 %.
e Acide perchlorique (HCIO), Gpr Reactapur, 70%.
e Acide chlorhydrique (HCI), Analar Normapur, 37%.
e Acide sulfurique (H2SO4), VWR Prolabo Chemicols, 97%.
e Acide acétique, Biochem Chemopharma, 99,5%.
e Acide phosphorique (H3POs), Biochem, > 85%.
e Acétate de sodium, Prolabo, 99%.
e Acetonitrile pour CLHP, Carlo Erba.
e Bicarbonate de sodium (NaHCO3), VWR CHEMICALS Prolabo, 100%.
e Benzéne (CsHs), Prolabo, 99,5%.

PKa
9,05
4,80
4,15
1,60

5,70
7,30

9,50

DL50
mg.L™*
0,77
19
66,37

15,51

17,80

63,80
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e Chloroforme (CHCls), Prolabo, 99%.

e Chlorure du fer (111) (FesCl), Sigma-Aldrich, 97,0%.

e Chlorure de sodium (NaCL), VWR CHEMICALS Prolabo, 99,5%.

e Hydroxyde de sodium (NaOH), VWR CHEMICALS Prolabo, 99%.

e Nitrate de sodium (NaNO3), Biochem chemopharma, 99%.

e Phénol (CsHs0O), Fluka, ~ 90%.

e Peroxyde d’hydrogene (H20.), VWR CHEMICALS Prolabo, 30%.

e Persulfate de sodium (Na2S20s), Sigma-Aldrich, > 98, 0 %.

e Peroxymonosulfate de potassium (HKOsS. 0,5 HKO4S. 0,5 K204S), Sigma-Aldrich.

e Phthalate d’hydrogéne de potassium (CgHsKOa), Sigma-Aldrich, 99%-100%.

e Sulfate de calcium (CaSQO4), Pubchem, 99%.

e Sulfate de cuivre (1) pentahydraté (CuSO4.5H20), VWR CHEMICALS, 99%.

e Sulfate de fer (11) (FeSO4.7 H20), Sigma-Aldrich, 99,5 - 104,5%.

e Sulfate de magnésium (MgSQas), Alfa Aesar, 97%.

e Sulfate de manganese (MnSQOgs), Biochem chemopharma, 99%.

e Sulfate de sodium (NaSO4), VWR CHEMICALS Prolabo, 100,1%.

e Sulfate de zinc (ZnSO4), VWR CHEMICALS, 99,7%.

e Tert-Butanol, Sigma Aldrich, > 99, 0%.

e 1,10-phenanthroline, Sigma Aldrich, > 99%.
I1.2. Préparation des solutions
Toutes les solutions ont été préparées avec de 1’eau ultra-pure fournie par un appareil milli-Q
(Millipore, Bedford, MA, USA) de résistivité (R = 18 MQxcm). Les mesures du pH des différentes
solutions ont été réalisées a 1’aide d’un pH-meétre de laboratoire a microprocesseur du type
«HANNA, HI 8521». Au préalable, I’étalonnage a ¢été effectué¢ a 1’aide des solutions tampons
commerciales de pH 7,00 et 4,00. La précision des mesures est de I'ordre de 0,10 unité. Dans la
majorité des expériences réalisées, nous avons utilisé de 1’acide perchloriqgue HCIO4 (0,10 M) ou
de la soude NaOH (0,10 M) pour ajuster le pH a des valeurs précises.
11.2.1. Solution mere de différents produits pharmaceutiques

> Solution mére du propranolol (PRO) (10 M)
Une masse de 0,02958 g de PRO a éte dissoute dans 1000 mL d’eau a température ambinate
et maintenue sous agitation en absence de lumiere pendant 3 jours pour obtenir la concentration
voulue du PRO.
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> Solution mére de 'ibuproféne (IBP) (10 M)
Une masse de 0,22828 g de I’IBP a été dissoute dans 1000 mL d’eau a I’obscurité et a température
ambiante pendant une nuit pour obtenir la concentration voulue de I'IBP.

> Solution mére du naproxéne (NPX) (6x10° M)
Une masse de 0,00138 g du NPX a été dissoute dans 100 mL d’eau a 1’obscurité et a température
ambiante pendant une nuit jusqu'a une dissolution compleéte.

> Solution mére du sulfaméthoxazole (SMX) (10 M)
Une masse de 0,02533 g du SMX a été dissoute dans 100 mL d’eau a température ambiante
et sous agitation en absence de lumiére jusqu'a une dissolution compléte pour obtenir la
concentration voulue du SMX.

> Solution mére du triméthoprime (TMP) (10 M)
Une masse de 0,02903 g du TMP a été dissoute dans 100 mL d’eau a ’obscurité et a température
ambiante jusqu'a une dissolution compléte.

> Solution mére du paracétamol (PC) (10 M)
Une masse de 0,01500 g du PC a été dissoute dans 100 mL d’eau a 1’obscurité et a température
ambiante pendant 3 jours pour obtenir la concentration voulue du PC.
11.2.2. Solution mere de différents composés chimiques utilisés

> Solution mére du Fe'' (102 M)
Une masse de 0,06950 g de FeSO4.7H20 a été dissoute dans une eau acidifié avec le H2SO4
a pH = 2,00 dans une fiole de 25 mL pour empécher toute précipitation du fer ferreux a tempeérature
ambiante isolée de la lumiere et sous agitation jusqu'a une dissolution compléte. La solution
est fraichement préparée.

> Solution mére de Pacide ascorbique (AA) (103 M)
Une masse de 0,01700 g de I’acide ascorbique a été dissoute dans 100 mL d’eau a température
ambiante et maintenue sous agitation en absence de lumiere jusqu’a la dissolution compléte.
La solution est fraichement préparée.

> Solution mére des sels inorganiques (10 M)
La masse désirée des sels a été calculée : CaSO4.2H.0, MgSOs, MnSO4.H20, ZnS04.7H>0,
NaHCOs3, NaCl, NaNOs, Na2SOs4, puis dissoute dans 100 mL d’eau a I’obscurité et a température

ambiante jusqu'a une dissolution compléte.
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11.2.3. Solution mere de différents oxydants utilisés

> Solution mére de H,O, (101 M)
5,1 ml de H20, (30%, p = 1,11 g/cm®) a été dilué dans une fiole de 50 mL en ajoutant un volume
approprié d'eau distillé a température ambiante a I’abri de la lumiére. Aprés préparation, la solution
est conservée au réfrigérateur et une vérification de 1’absorbance est faite avant chaque utilisation.

> Solution mére du persulfate (PS) (10t M)
Une masse de 2,38100 g du PS a été dissoute dans 100 mL d’eau a I’obscurité et a température
ambiante jusqu'a une dissolution compléte.

> Solution mére du peroxymonosulfate (PMS) (10t M)
Une masse de 3,0738 g du PMS a été dissoute dans 100 mL d’eau a 1’obscurité et a température
ambiante jusqu'a une dissolution compléte.
11.3. Préparation des complexes organiques du fer(l11) et de cuivre(Il)
11.3.1. Preparation de la solution mere du mélange de Fe(l11) et de I’acide gallique

> Solution mére du Fe''" (102 M)
Une solution mére d'ions ferriques Fe(l11) a été fraichement préparée en dissolvant 0,04055 g de
FeClz anhydre dans 25 mL de HCI (0,1 M) jusqu’a I’abaissement du pH a environ 2,5 — 3,0 pour
empécher toute précipitation du fer. Une protection de la lumiére et une agitation jusqu’a une
dissolution compléte a été maintenue. La solution doit étre utilisée immeédiatement apres
préparation.

> Solution mére de P’acide gallique (AG) (5x10° M)
Une masse de 0,04703 g de I’AG a été dissoute dans 50 mL d’eau a température ambiante isolée
de la lumiére et sous agitation jusqu'a une dissolution compléte.

> Synthése du complexe Fe'''-AG (1073 M)
La solution du complexe Fe'-AG a été préparée en mélangeant directement des volumes
appropriés des solutions aqueuses fraichement préparées de chlorure du fer(l11) (FeClz anhydre)
et de ’acide gallique avec une steechiométrie Fe'":AG de 1:2. En effet, 20 mL d’une solution
d’acide gallique (5x10° M) a été ajoutée a 5 mL d’une solution de FeCls (102 M) pour obtenir une
concentration finale en complexe de 10° M. Puis, aprés environ 30 min d'agitation, le pH
de ce mélange a été lentement ajusté a 7,0 par NaOH (1,0 M). A la fin, le volume de la solution
a eté amené a 50 mL par ajout de I’eau ultra-pure. Ce mélange est agité pendant une trentaine de
minutes. Le complexe a été conservé dans un réfrigérateur (4°C) a I’abri de la lumiere

et il est stable pendant une semaine.
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11.3.2. Préparation de la solution mére du mélange de Cu(ll) et de I’acide tartrique

> Solution mére du Cu" (101 M)
Une masse de 1,24840 g de CuSO4.5H.0 a été dilué 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.

> Solution mére de Pacide tartrique (AT) (5x10° M)
Une masse de 3,75225 g de I’acide tartrique a été dissoute dans 50 mL a température ambiante,
une protection de la lumiere et une agitation jusqu'a une dissolution compléte a été maintenue.

> Synthése du complexe Cu''-AT (102 M)
Le complexe est obtenu par un mélange d’une solution d’acide tartrique et de sulfate de cuivre(1I)
hydraté avec un rapport molaire Cu': AT de 1:10. En effet, 10 mL d’une solution d’acide tartrique
(5x101 M) a été ajoutée a 5 mL d’une solution de CuSO4.5 H,0O (10 M) pour obtenir une
concentration finale en complexe de 102 M. Le pH de ce mélange a été ajusté a 7,0 par le NaOH
(1,0 M) apres environ 30 min d’agitation. Le volume de la solution a été amené a 50 mL par ajout
de I’eau ultra-pure. Le complexe a été conservé dans un réfrigérateur (4°C) a I’abri de la lumiére
et il est stable pendant deux semaines ou plus.
11.4. Méthode du rapport molaire

M+ nL <« MLn (I1.1)

M : représente 1’ion métallique, L : représente 1’acide organique (ligand).
Les mesures de la composition du complexe formé par un meétal et un acide organique (ligand)
ont été effectuées en utilisant la méthode du rapport molaire. Cette derniére est basée sur les
mesures spectrophotométriques. Nous gardons la concentration des ions métalliques constante en
solution aqueuse et la concentration de lacide relatif est augmentée dans I'expérience.
L'absorbance de la solution aqueuse augmente avec l'augmentation de la concentration en acide
jusqu'a ce qu'elle devienne stable, ce qui indique que les ions métalliques sont totalement

complexés par les acides.

39



Chapitre Il : Techniques Expérimentales

D
D bee
H
]
H
i L 2 - B
0 I 2 q 4 g 6
i
Cau/Cr

Figure I11.1 : Mesures de I'absorbance en fonction de la composition du complexe n = Cw/CL.
Comme le montre la figure I1.1, l'absorbance des solutions aqueuses a été établie sur l'axe
des ordonnées (), le rapport correspondant (Cm/CL) a €eté fixé sur l'axe des abscisses (X). Le
rapport Cm/CL représente la composition des complexes. La stoechiomeétrie du complexe
correspond au rapport Cwm/CL ou l'absorbance commence a étre stable, aucune augmentation
supplémentaire n'est mesurée avec 1’ajout des acides.

I1.5. Solutions pour les dosages
11.5.1. Dosage de Fe'

> Solution mére de 1,10 phénantroline (1 g.L™?)
Une masse de 1 g de la 1,10-phénantroline a été dissoute dans 1000 mL d’eau a température
ambiante, une protection de la lumiére et une agitation jusqu'a une dissolution compléte a été
maintenue.

» Tampon acétate de sodium (pH= 4,5)
Le tampon acétate de sodium a été préparé par mélange de 600 mL d’une solution 1 N d’acétate
de sodium, 360 mL d’acide sulfurique (1 N) et complété a 1 litre avec de I’eau ultra-pure.
11.5.2. Dosage des radicaux hydroxyle *OH

> Solution mére du benzéne (2x102 M)
0,89 mL du benzene a été dilué dans 500 mL d’eau ultra-pure. La solution a été agitée pour assurer
sa dilution complete.
11.6. Analyse du Carbone Organique Total (COT)

» Solution d’acide phosphorique a 20%
18 mL d’acide phosphorique de 85 % a été dilué¢ dans 94 mL d’eau ultra-pure. La solution a été

agitée pour assurer sa dilution.
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» Solution de phtalate d'hydrogene de potassium (1000 ppm)
Une masse de 1 g de KHP a été dissoute dans 1000 mL d’eau. La solution a été agitée jusqu'a une
dissolution complete.
11.7. Techniques d’analyses
11.7.1. Analyse par spectroscopie d’absorption UV-Visible
Les spectres d’absorption UV-Visible des solutions ont été enregistrés par un spectrophotomeétre
de type «Thermo scientific spectrophotometer» contrélé par le logiciel «Thermo INSIGHT» pour
la mémorisation et le traitement des spectres. Les mesures ont été réalisées dans des cuves en

quartz avec un trajet optique de 1 cm (Fig 11.2).

Figure 11.2. Spectrophotométre UV-visible «Thermo scientific.

11.7.2. Analyse par chromatographie liquide a haute performance CLHP

La quantification des réactifs a été réalisée par chromatographie liquide a haute performance de
type Shimadzu LC-10AT a barrette d’iodes systéeme fonctionnant en mode isocratique
(Fig 11.3), équipé d’une colonne SUPELCO HS C18 (5 pum, 250 mm x 4,6 mm) et d’un détecteur
UV-Visible a longueur d’onde variable modele SPD-10AVP a barrettes d’iode.
Le systéme est controlé par un logiciel «Class VP5» pour ’enregistrement et le traitement des

chro matogrammes.

Figure 11.3. Chromatographie liquide a haute performance Shimadzu LC-10AT.
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La phase mobile utilisée au cours de ce travail est un mélange d’une solution aqueuse acidifiée par
0,01% d'acide acétique (AAc) et d'acétonitrile (ACN) dont les pourcentages v/v (EAU/ACN)
étaient ajustés a 40/60 et 75/25 pour analyser I’IBP et le PRO respectivement.

11.7.3. Analyse du carbone organique totale (COT)

La mesure du carbone organique dissous est nécessaire, principalement, afin d’évaluer le processus
de minéralisation du polluant organique lors de son élimination. D’ailleurs la minéralisation totale
(¢limination du carbone organique) est 1’'ultime étape désirée dans le traitement de I’eau par
les POAs. L’analyse des échantillons prélevés a différents moments aprés le processus catalytique
d’oxydation est réalisée par combustion et oxydation catalytique suivie de la détection par NIR
avec un analyseur du carbone organique total Teledyne Tekmar (COT Torch) (Fig I11.4).
Chaque mesure a été effectuée trois fois automatiquement par I’appareil et le résultat retenu

correspond a la moyenne de ces valeurs mesureées.

Figure 11.4 : Analyseur du COT Teledyne Tekmar.

11.8. Méthodes de dosage chimique
11.1.1. Dosage du fer dissous
v' Méthode de la phénanthroline
Dans le but de doser les ions Fe?* lors de la réaction de dégradation, nous avons utilisé la méthode
basée sur la formation d’un complexe stable de coloration rouge-orangé entre le Fe'

et la 1,10-phenantroline (Eq. 11.2) [188].

[Fe (o-phen)s]** (I.2)
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Les solutions a doser ont été préparées dans des fioles de 25 mL. Des volumes de 2,5 mL
de tampon acétate (pH = 4,5), 2,5 mL de la 1,10-phenantroline (1 g.L?) et 0,5 mL de I’échantillon
ont été introduits. La solution est ensuite complétée avec de 1’eau ultra-pure jusqu’au trait de jauge
c.-a-d. & 25 mL. Apres agitation, le mélange est conservé a 1’obscurité pendant environ une heure
pour que tous les ions ferreux réagissent. La lecture de I’absorbance s’effectue a 510 nm.
Le coefficient d’absorption molaire a cette longueur d’onde est connu et égale
& stheorique = 11180 M™.cm™ [189]. Par ailleurs, une courbe d’étalonnage a été établie a ’aide des
solutions dont les concentrations en Fe'' étaient connues et le coefficient d’absorption molaire
a été déterminé par la figure 11.5 est estimé a eexperimentate = 11581 Mt.cm™.

La concentration en Fe' de la solution a doser est ensuite obtenue en utilisant la relation suivante :

(ASolution - ABlanc) x 25 mL
0,5mLx1 x €599

[Fe?*] = (11.3)

A : Absorbance.
| : Trajet optique (I =1 cm).
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Figure 1.5 : Courbe d’étalonnage de Fe",

11.8.2. Dosage du fer total

La teneur total en fer peut étre mesurée aprés réduction du fer ferrique Fe"' avec de l'acide
ascorbique en fer ferreux Fe'!. Par conséquent, la concentration en fer ferrique Fe''peut
éventuellement étre calculée comme la différence entre le fer total et le fer ferreux. Pour cela, des
essaies ont été effectuées dont lesquels la teneur en Fe'!' était maintenue constante a 0,1 mM

et la dose en acide ascorbique (AAs) était variée dans la gamme de 0,025 a 0,50 mM.
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Les résultats obtenus par la figure 11.6 montrent clairement que 0,15 mM en AAs est suffisante

pour réduire jusqu’a 8,79x102 mM du fer total.

0,00 0,15 0,30 0,45
[AA] (mMM)

Figure 11.6 : Dosage du fer total par réduction avec /’AA4s.

11.8.3. Dosage des radicaux hydroxyle *OH

Le benzéne concentré (7 mM) a été utilisé comme piege a radicaux hydroxyle formés lors du
processus d’élimination des polluants organiques par la réaction de Fenton-like modifié.
L'hydroxylation du benzéne par les “OH pour produire du phénol est un processus assez sélectif
compte tenu de la grande réactivité du benzéne avec "'OH (k =~ 8 x 10° M*ts?) (Eq. 11.4).

En fait, étant donné les conditions expérimentales, pratiquement tous les “OH devraient étre piégés

O - Y
(11.4)

L'oxydation du benzéne induite par les "OH forme le phénol avec un rendement quantique trés

voisin de 1 [190-191]. La vitesse de dégradation du phénol par photolyse et par certaines espéces

par le benzene.

oxydantes est négligeable par rapport a la vitesse de formation du phénol par addition du radical
*OH [192]. Les concentrations des radicaux hydroxyle formés au cours du processus d’oxydation

ont été déterminées par I’équation (Eq. I1.5) :
C.oon = Cphénol (IL.5)

Ou Cpnenol €St la concentration du phénol a l'instant (t).
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La figure 11.7 présente la courbe d’étalonnage par CLHP du phénol réalisée a 270 nm.

3,5x10°

3,0x10° A

2,5x10°

2,0x10°

Air

1,5x10°

1,0x10°

5,0x10°

0,0

. ; . ; . ;
5 10 15 20
[phenol] mM

Figure 1.7 : Courbe d’étalonnage du phénol a 270 nm.

11.9. Démarche expérimentale

11.9.1. Réaction de Fenton-like

Toutes les expériences ont été réalisées dans des flacons de réaction bruns sous agitation
magnétique continue a température ambiante (293 = 2 K). Des quantités appropriées de solutions
d’IBP et du PRO ont été mélangées avec la solution des complexes Fe''-AG et Cu'-AT
respectivement. La valeur du pH a été ajustée a 7,0 en utilisant le pH metre. Les réactions ont été
initiées en ajoutant les différents oxydants etudiés (H202, PS et PMS). Des échantillons ont été
prélevés du flacon de réaction a des périodes fixes. Des expériences de contrdle ont été menées
sans addition des complexes synthétisés ou les différents oxydants étudiés et il s'est avéré
gu'aucune dégradation des substrats ne s'est produite dans de telles conditions pendant le temps
expérimental typique.

Au cours de cette étude, nous avons évalué I’influence de différents facteurs sur le processus
modifié de Fenton-like afin de mieux comprendre les mécanismes mis en jeu. Parmi ces

parametres, nous avons considéré :

= Laconcentration initiale en complexe,

= Laconcentration initiale du polluant,

= Laconcentration en oxydants H2O, PS et PMS,
= Le pH initial du mélange,

= Le rapport molaire M:L,
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L’efficacité du systéme Fenton-like modifieé sur différents substrats,
L’effet des métaux,

L’effet des sels,

L’effet de I'oxygene,

L’effet de la température,

L’effet de plusieurs inhibiteurs (t-BuOH, MeOH et CHCIs).
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Chapitre 111 : Caractérisation des complexes carboxyliques et des molécules étudiées

Chapitre I11. Caractérisation des complexes carboxyliques et des molécules étudiées

I11.1. Syntheses des complexes organiques a base de fer et de cuivre

I11.1.1. Propriétés spectrale des solutions de Fe'''et de Cu"!

Les spectres d'absorption UV-Visible des solutions aqueuses contenant 0,1 mM de FeCls
et de 0,1 mM de CuS0O4.5H,0 a leurs pH libres sont illustrés dans la figure I11.1. Les solutions
fraichement préparées présentent un maximum d'absorption a environ 297 nm caracteristique
du complexe monohydroxy [Fe(OH)(H20)s]?*. Pour la solution du Cu'", aucune absorbance

n’a été observée pour des longueurs d’ondes supérieures a 275 nm.

a) b)
1l 0,201 1l
0,4+ [Fe'1=01mM [Cu'l=0,1mM
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Figure 111.1 : Spectre d’absorption UV-Vis des solutions aqueuses de 0,1 mM des ions ferriques
et cuivreux a pHiibre, T =293 £ 2 K.

111.1.2. Propriétes physico-chimiques des agents chélatants

En genéral, les agents chélatants sont des molécules définis par plusieurs groupes carboxylates.
Les acides organiques sont des composes chimiques de faible poids moléculaires caractérisés
au moins par une fonction carboxylique (R_HCOOQ) [193]. Ce sont les plus commun groupes
fonctionnels des composés organiques dissous dans les eaux naturelles. lls ont été découverts
par Scheele en 1784 [194]. lls sont issus soit naturellement des micro-organismes
(plantes et animaux), soit synthétises dans les industries. Les groupes fonctionnels forment un
complexe stable et hydrosoluble dans I'eau avec un atome donneur tel que les métaux de transition.
Le cation métallique est centré dans le complexe, tout en étant lié de maniére coordonnée a I'atome
d'oxygéne en tant que site d'ancrage. De plus, les agents chélateurs peuvent former des liaisons de
coordination multiples avec un seul ion métallique [195].

Dans ce travail, nous avons sélectionné deux acides carboxyliques de deux familles différentes ;
de chaine aliphatique et aromatique a savoir I’acide gallique (AG) et I’acide tartrique (AT).

Cesderniers, ont été choisis comme agents complexant du fait de leurs présences dans les systemes
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naturels en formant des complexes stables en présence des métaux transitoires tels que le fer
et le cuivre. Donc, il est nécessaire d'étudier les propriétés de base de ces acides avant d'étudier
les propriétés physiques et chimiques des complexes carboxylates.

111.1.2.1. Acide gallique (AG)

L'acide gallique (AG) est un composeé organique aromatique de formule brute C7HsOs.H20, I'un
des six isomeres de I'acide trihydroxybenzoique. L’AG est un produit naturel de I'nydrolyse des
tannins en milieu acide concentré et a température élevée [196]. Il est largement répandu dans les
aliments d'origine vegétale sous forme libre comme composant des gallotanins, ¢’est-a-dire d’ester
de sucre et d’acide gallique. Il se trouve également a I'état naturel dans des galles de chénes, les
feuilles de thé, les pellures de grenade et en quantité importante dans la plante de l'eucalyptus
[197]. Sa présence dans les systémes des eaux naturelles est due a la décomposition de la
végetation. Il est abondant dans les effluents d'eaux usées agro-industrielles, étant considéré
comme un composé modéle polyphénolique [198-199]. Il est utilise dans les industries
pharmaceutiques, agro-alimentaires et cosmetiques comme molécule de base. Par exemple dans la
synthese de principes actifs, additifs antioxydant comme le gallate de propyle (E310) et le gallate
d’éthyle (E312). L’AG est totalement atoxique, la dose la plus élevée testée sans effet nocif
observable est de 5000 mg/kg de poids corporel [200].

111.1.2.2. Acide tartrique (AT)

L acide tartrique (AT) est le nom usuel d’acide 2,3-dihydroxybutanedioique, qui a pour formule
brute C4HeOs. C’est un dérivé dihydroxylé de I’acide succinique. L’AT est un diacide organique
en chaine aliphatique. Il se présente sous forme de cristaux transparents incolores solubles
dans I'eau. Il est aussi connu sous le nom de « sel acide de potassium ». Ce composé chimique fut
découvert au 18°™ siécle par le chimiste Carl Wilhelm Scheele, qui fait bouillir du tartre avec
de la craie, en décomposant le produit en présence d'acide sulfurique.

L’AT est un produit d’origine naturel, trés présent dans les fruits, en particulier dans les ananas,
le raisin et la figue. Il est fréquemment utilisé aux industries agro-alimentaires, comme additif
alimentaire (E334). Sa consommation en petite quantité ne présente aucun danger sur la santé
humaine. Il est utilisé également dans les industries pharmaceutiques, comme excipients,
notamment son role de stabiliser le pH et comme un anti-oxydant dans les médicaments.

Le tableau 111.1 regroupe les propriétés de base des acides carboxyliques étudiés.
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Tableau I11.1: Les propriétés physico-chimiques de I’acide gallique et I’acide tartrique [201-202].

Masse molaire

Nom Structure (g.mol™) Point de Solubilité dans  Equilibre de
9. fusion (°C) I’eau a 20 °C protonation
(9L
O._OH
AG 188,03 210 11,9 4,26
HO OH
OH
OH
i.__COOH
AT Hooe Y 150,09 206 1394 pka = 3,03
OH pka = 4,45
L(#)

Les spectres d’absorption UV-visible des acides gallique (0,2 mM) et tartrique (1 mM) a pH neutre
sont présentés sur la figure 111.2. 1ls montrent clairement que ces produits sont caractérisés par une
forte absorbance dans le domaine UV avec une bande caractéristique de I’AG qui se situe
a 260 nm. Cependant, en s’approchant du visible I’absorption de ces composés diminue

considérablement.

3,01 a) 0,20 b)
2,51
0,16 1
° 2,0 260 nm °
S / g 0,124
8 [AG]=0,2mM g’ [AT]=1mM
§ 1,54 pH =7,04 § pH=711
S £ 0,081
< 104 <
0,5 0,04 -
0,0 T y T ; T y T y 0,00 . T . T : r . r .
250 300 350 400 450 200 250 300 350 400 450
Longueur d'onde (nm) Longueur d'onde (nm)

Figure 111.2 : Spectres UV-Visible des acides : (a) Gallique, (b) Tartrique.

I11.2. Processus de chélation des complexes organiques

Pour effectuer une chélation correcte de métaux transitoire, il est important de définir certains
paramétres qui contrélent le processus de formation des complexes, notamment 1'état d’oxydation
des ions métalliques (Fe3* et Cu?"), le pH de la solution, le rapport molaire Métal:Ligand (M:L)

ainsi que la constante de stabilité [94]. La probabilité de formation des complexes est liée
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fortement a cette derniére qui s’exprime en log B. Elle est directement proportionnelle a la force de
la liaison entre le métal et le ligand.

I11.3. Caractérisation des complexes Fe!''-AG et Cu''-AT & pH neutre

111.3.1. Propriété spectrale des complexes organiques de fer (111) et de cuivre (I1)

Pour mettre en évidence le role des complexes organométalliques, synthétisés au cours de ce
travail, dans la dégradation de deux polluants pharmaceutiques de classes thérapeutiques
différentes (I'ibuprofene (IBP) et le propranolol (PRO)), la spectroscopie UV-vis a été utilisée pour
étudier les propriétés de base de ces composés.

En solution aqueuse, les complexes organiques synthétisés de fer et de cuivre a leurs pH libres
(pHre-Ac = 2,66 et pHcu-at = 3,08) sont de couleur bleu foncé et transparent respectivement. Les
spectres d’absorption UV-visible de l'acide gallique (AG), I’acide tartrique (AT), le Fe'', le Cu"
et les complexes Fe''-AG et Cu'"-AT a pH = 7,0 ont été présentés dans la figure 111.3.

Puisque I’AG porte le groupe galloyle, il a été rapporté qu’il a la capacité de former un complexe
en présence du fer avec une constante de liaison de 4,78 M [203]. En effet, des résultats similaires
ont été observés dans notre analyse par spectroscopie UV-Visible.

En absence du Fe, I’AG (0,2 mM) a pH = 7,0 est caracterisé par une seule bande d’absorption
intense située a 260 nm. Cependant, l'addition d'un petit volume d'une solution concentrée du Fe'"
a une solution de I’AG provoque un déplacement bathochrome de cette bande. En effet, une
couleur bleu foncé apparait, attribuant a la formation d'un complexe Fe'''-AG a pH libre = 2,66.
De plus, lorsque le complexe Fe''-AG est ajusté a un pH neutre par NaOH (1,0 M), une couleur
violette intense et profonde a été observée avec I'apparition d'une nouvelle bande trés large dans
la région visible.

Le spectre UV-visible du complexe Fe''-AG montré dans la figure I11.3.a illustre la présence de
deux bandes caractéristiques indiquant la formation de ce complexe a pH 7,0. En effet, la bande la
plus intense absorbe dans le domaine UV avec Amax = 288 nm, tandis que la seconde absorbe dans
I’intervalle de «500-600 nm» avec un maximum d’absorption vers 550 nm. La figure 111.3.b
en insertion montre que la structure de I’AG est complétement modifiée confortant ainsi
I’hypothése de la formation du complexe Fe'''-AG a pH neutre dans le mélange.

Bien que l'acide tartriqgue (AT) soit largement utilisé comme agent complexant en chimie
analytique, les connaissances sur la structure stoichciométrique et la stabilité de ces complexes
sont plut6t rares. Cependant, la figure 111.3.b en insertion montre que le spectre d’absorption
UV-Visible de la différence [Cu'-AT - Cu'"] d'une solution aqueuse contenant de I’AT et le Cu"

a pH neutre, difféerent notablement de celui de 1’acide seul au méme pH.

50



Chapitre 111 : Caractérisation des complexes carboxyliques et des molécules étudiées

Une bande caractéristique a été observée dans le domaine UV avec Amax = 262 nm mettant
en évidence une complexation entre le métal (Cu") et le ligand (AT). On note en méme temps
une augmentation appréciable de I’absorbance sur tout le domaine Ultra-violet. Les bandes entre
250 et 300 nm sont dues a des transitions de transfert de charge dans les complexes métalliques
[204] qui est absent dans le cas du ligand. Le changement important de I’allure du spectre

est une indication claire de la formation d’un complexe Cu'-AT.

FeIII_AG 30 — F"GA-Fe" 1’0 i —alAT-a
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Figure I111.3 : Spectres UV-Visible :
a)- AG (0,2 mM), Fe'" (0,1 mM) et le complexe Fe'"-AG (0,1 mM ; 0,2 mM), pH =7 £ 0,1.
b)- AT (1 mM), Cu" (0,1 mM) et le complexe Cu"-AT (0,1 mM ; 1 mM), pH=7+0,1.
Insertion : Spectre d’absorption UV-Visible de la différence [Complexe — Métal], pH =7 £ 0,1.

111.3.2. Rapport molaire des complexes carboxylates de fer (111) et de cuivre (1)

La composition steechiométrique des complexes carboxyliques formés par les métaux de transition
(Fe""" et Cu") et les ligands (AG et AT) a été évaluée en utilisant la méthode de saturation décrite
par Kavlak. S et al. (2004) [205] qui consiste a tester une série de chélates de métaux.
En effet, des mélanges métal-ligand ont été préparés en maintenant la concentration de Fe'"
et de Cu" constante a 0,1 mM et en variant la concentration des acides par augmentation
de 0 a 5 mM. Les solutions ont été laissées sous agitation pour permettre la formation des deux
complexes, puis le pH a été ajusté a des valeurs neutres (pH = 7,0). A la fin le mélange est complété
par I’ajout d’eau ultra-pure au volume désiré qui correspond a la concentration du complexe voulu.
La figure 111.4 présente les spectres d'absorption UV-Visible des mélanges des acides

carboxyliques et les métaux de transition dans des solutions aqueuses neutres.
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Figure 111.4 : Spectres d’absorption UV-Visible a pH neutre des mélanges :
(a) Fe'", AG, (b) Cu'", AT en solution aqueuse, [Fe"'] = [Cu"1=0,1 mM, pH =7 +0,1.

Nous avons suivi la formation des complexes Fe'"'-AG et Cu'-AT en utilisant I’analyse par
spectrophotomeétrie UV-visible. L’évolution de l'absorbance en fonction de la concentration de
I’AG et I’AT respectivement sont résumés dans la figure 111.5. Les longueurs d’ondes 550 nm
et 262 nm ont été choisies comme absorbances caractéristiques des complexes Fe'-AG
et Cu''-AT respectivement. Les fractions organiques n’absorbent plus a ces longueurs d'ondes ainsi
que le Fe'" et le Cu" se trouvent sous forme de précipité d’hydroxyde de Fe(OH)s et de Cu(OH),
a pH 7,0. De plus, ’apparition d’un plateau dans le mélange Métal-Ligand démontre la formation
des complexes Fe'''-AG et Cu'-AT et I'absorbance est devenue stable lorsque la concentration en
acide a atteint environ 0,2 mM pour I’AG et 1 mM pour I’AT. Nous pouvons conclure que le Fe'"
et le Cu'"' étaient totalement complexés par les acides AG et AT avec une stoechiométrie M:L de
1:2 et 1:10 des complexes Fe''-AG et Cu"-AT a pH neutre respectivement. Ces résultats sont en

accord avec ceux mentionnés dans la littérature [94, 106, 196, 206].
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Figure 111.5 : Courbe de saturation des complexes : (a) Fe'"-AG, (b) Cu'"-AT,
[Fe"] =[Cu"1=0,1 mM,pH=7+0,1.

Afin de confirmer la steechiométrie du complexe Fe'!'-AG, une seconde méthode par le dosage des
ions ferriques a été également effectuée. Cependant, nous n’avons pas pu étudier le complexe
Cu''-AT en raison de manque de moyen et de produit de dosage de Cu'. En effet, le fer se trouve
généralement sous deux formes dans les solutions caractérisées par le rapport molaire Fe:L.
La forme chélatée soluble est présente en quantités importantes, tandis que le fer libre non
complexé est présent sous forme de précipite. La forme chélatée soluble peut étre mesurée par la
méthode spectrophotométrique a la phénanthroline. Les mesures de la teneur totale en fer
ont éte effectuées apres filtration a l'aide de seringues filtrantes dont la taille des pores est de 0,45
um afin d'éviter les erreurs de mesure de la fraction précipitée.

La teneur en fer total a été mesurée apres I'ajout d'acide ascorbique (0,15 mM), qui a été utilisé
comme agent réducteur pour assurer la réduction totale du fer ferrique. Cette concentration
a ete déterminée apres avoir testé plusieurs valeurs allant de 0,025 a 0,5 mM permettant d'obtenir
la réduction totale du fer ferrique (voir partie 11.5.2). Les résultats expérimentaux présentés dans
la figure I11.6 ont confirmé que le rapport steechiométrique 1:2 de Fe':GA est suffisant pour
obtenir une complexation presque total avec 90,9% de Fe"' chélaté a pH neutre en solution

aqueuse.
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Figure 111.6 : Pourcentage de fer chélaté formé avec plusieurs ratios molaires testés de
Fe':GA, pH =7 +0,1.

111.3.3. Stabilité conférée des complexes organiques de fer et de cuivre

La surveillance de la stabilité des complexes de Fe'"'-AG et Cu'-AT a pH neutre est indispensable
afin d’assurer leurs formations lorsque les ions concurrents sont présents au cours de la réaction
de dégradation des polluants pendant le traitement. Pour réaliser cette étude, une solution aqueuse
contenant (0,1 mM - 1 mM) de Cu'-AT a été maintenue a I’obscurité et a température ambiante
pendant deux semaines. Tandis que le complexe Fe''-AG (0,1 mM — 0,2 mM a été maintenu a une
température ambiante pendant une semaine. L’évolution spectrale a différents temps de
vieillissement des deux complexes est restée identique durant cette phase montrant ainsi que les
complexes Fe'''-AG et Cu'-AT sont stables dans nos conditions (Fig I11.7). De plus, la constante

de stabilité de ces complexes a été calculée en utilisant la relation suivante [207]:

A;
Log (A—‘) = LogR + nLogCy, 1.1

max — Aj
Ou A est l'absorbance correspondante pour les rapports molaires testés, Amax est lI'absorbance
maximale des complexes Fe''-AG et Cu"-AT a 550 nm et 262 nm respectivement. B est la
constante de stabilité et C. est la concentration des ligands (AG et AT) correspondant a chaque A..

Les résultats sont obtenus a partir des figures en insertion et regroupés dans le tableau 111.2.
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Figure 111.7 : Evolution du spectre UV-Visible des complexes :
(a) Fe'"'-AG (0,1 mM-0,2 mM), (b) Cu"-AT (0,1 mM-1 mM) en fonction du temps
a pH neutre en solution aqueuse.

Insertion : Constante de stabilité des complexes carboxyliques de fer et de cuivre a pH neutre.

Tableau I11.2 : La steechiométrie et la constante de stabilité des complexes organiques de fer

et de cuivre.
Complexe Fe''-AG Cu'-AT
steechiométrie M:L 1:2 1:10
% de chelation 90,9 % -
Log 3 expérimentale 11,66 3,28
Log B théorique 11,4 +0,1 [104] 3,20 [208]

111.3.4. Comportement des complexes organiques de fer et de cuivre en fonction du pH

Le pH joue un rdle important sur la spéciation et par conséquent sur la stabilité des complexes
Fe'll-AG et Cu''-AT. En effet, les espéces ont des réactivités différentes et influent directement les
procédés catalytiques d’oxydation. Les expériences du comportement des complexes organiques
en fonction du pH ont été réalisées afin de déterminer 1’influence du pH du milieu réactionnel sur
I’efficacité du processus catalytique de degradation. Comme le montre la figure 111.8, les spectres
d'absorption UV-Visible des complexes Fe''-AG (0,1 mM - 0,2 mM) et Cu'"-AT (0,1 mM - 1 mM)
changent en fonction de la modification de la valeur du pH. En effet, une augmentation de
I’absorption dans le domaine UV a été observée lorsque le pH augmente pour les deux complexes.
Cependant, 1’absorbance du complexe Fe'!'-AG est devenue stable dans le domaine visible lorsque

les valeurs de pH étaient supérieures a 7,0 (Fig 111.8.a). L’apparition de deux points isobestiques
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a 274 nm et 430 nm pour le complexe Fe''-AG et un point isobestique & 260 nm pour le complexe

Cu'-AT est en faveur d’une transformation chimique compromettant la spéciation de ces

complexes.

4,0
3,24

2,41

Absorbance

1,64

0,8 1

0,0

a)

——pH=324
pH = 4,25

Absorbance

T
300

T T T T T
400 500 600 700 800

Longueur d*onde (nm)

2,5

2,01

1,51

1,01

0,51

0,0 1
200

b) ——pH=120

——pH=272

pH=3,11

——pH=421

pH =5,00

—pH=621

pH =7,04

——pH=726

—pH=837

——pH=953
260 nm - pH =10,80
/ — pH=1128

T ¥ T B T Y T T
250 300 350 400 450
Longueur d'onde (nm)

Figure 111.8 : Evolution spectrale des complexes : (a) Fe''-AG (0,1 mM-0,2 mM),
(b) Cu"-AT (0,1 mM-1 mM) a différentes valeurs de pH.

Par la suite, nous avons déterminé le pK, des complexes Fe''-AG et Cu'"-AT en tracant

I’absorbance a 550 nm et 260 nm respectivement en fonction du pH.
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Figure 111.9 : Variation de I’absorbance des solutions : (a) Fe''-AG (0,1 mM-0,2 mM) a 550 nm
(b) Cu"-AT (0,1 mM-1 mM) a 262 nm en fonction du pH.

D’aprés les résultats reportés sur la figure 111.9, les valeurs du pKa déterminées graphiquement

des complexes Fe-AG et Cu"-AT sont approximativement estimées a 4,59 et 5,00

respectivement.
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I11.4. Présentation des molécules étudiées en solution aqueuse

Dans ce travail, deux produits pharmaceutiques de familles thérapeutiques diférentes ont été
sélectionnées du fait de leur grande utilisation dans la vie quotidienne : I’ibuprofene (IBP)
et le propranolol (PRO).

111.4.1. Propriétés physico-chimiques de ’'IBP et du PRO

Les principales propriétés physiques et chimiques des molécules étudiées ont été déja évoquées
dans le chapitre des techniques expérimentales (voir le tableau I1.1).

111.4.2. Propriétés spectrales des produits pharmaceutiques étudiés

Les spectres d’absorption UV-Visible ont été enregistrés pour les deux molécules. Le choix de
leurs concentrations a été pris en compte en fonction de leurs solubilités dans ’eau d’une part ainsi
qu’en fonction de leurs détection par CLHP d’autre part.

La figure 111.10 présente les spectres d’absorption des solutions aqueuses de I’IBP et du PRO
en milieu dilué (0,05 mM) a leurs pH libres. Le spectre de I’IBP est caractérisé par la présence
d’une seule bande a 222 nm (transition électronique n-n*). Cependant, le spectre d’absorption
du PRO révéle la présence d’une bande puissante située a 215 nm correspondante a la transition

du groupement carbonyle n-n* et une seconde avec une faible intensité a 289 nm correspondante

a la transition n-m*.

a) CHy _ 215nm /‘L': b)
1,0 OH 2,01 o N7 “CH;- HCI
S Cr

0.8 HiC 1,5
3] 3]
§ 222 nm §) 1.0
204\ / <
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0,5
021 [1BP] = 0,05 mM [PRO] = 0,05 mM
pH =4,70 DH=58
010 T T T 1 010 T T T T T T
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Figure 111.10 : Spectre d’absorption UV-Visible de : (a) IBP, (b) PRO,
[1BP] = [PRO] =0,05 mM, T =293 + 2 K.

Les spectres d’absorption des solutions aqueuses contenant de I'IBP et du PRO a différentes

concentrations sont présentés dans la figure 111.11. Les valeurs expérimentales des coefficients

d’extinctions molaires

des

€i8p = 8123 £ 200 Mt.cm™ & 222 nm et €pro = 6008 + 200 Mt.cm™ a 289 nm.

deux produits pharmaceutiques déterminées a Amax SONt :
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Figure 111.11 : Spectres d’absorption UV-Visible de : (a) IBP, (b) PRO en solution aqueuse a

différentes concentrations. Insertion : Courbe d’étalonnage.

111.4.3. Effet du pH sur le comportement de produits pharmaceutiques

Puisque le pH joue un réle primordial sur la forme ionique et moléculaire des substrats, il est donc
important d’étudier son influence pour la suite du travail afin de bien comprendre leurs
comportements lors du processus de dégradation. La figure 111.12 présente les spectres UV-visible
de I’'IBP (0,05 mM) et du PRO (0,05 mM) en fonction du pH allant de 1,90 a 9,55. D’apres I’allure
des spectres de I'IBP on observe un faible déplacement bathochrome suivi d’une légere
augmentation dans 1’absorbance de la bande principale (222 nm) pour les valeurs de pH supérieurs
au pKa (4,80), la forme anionique est prédominante. Par contre a des pH inférieurs au pKa, c’est la
forme moléculaire qui prédomine.

Dans le cas du PRO, aucun changement significatif dans I’allure des spectres n’a été observé.
Lorsque le pH du PRO est inférieur au pKa (pKa = 9,05), la forme prédominante est la forme
moléculaire. Cependant, pour des valeurs de pH supérieurs au pKa, une faible augmentation dans

I’absorbance a été obtenue ainsi la forme anionique qui prédomine.
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Figure 111.12 : Evolution spectrale en fonction du pH : (a) IBP, (b) PRO,

[IBP] = [PRO] = 0,05 mM, T =293 + 2 K.
Par la suite, nous avons tracé la variation de 1’absorbance de I'IBP et du PRO a 222 nm

et a 289 nm respectivement en fonction du pH. D’aprés la figure 111.13, les valeurs expérimentales

déterminées graphiquement du pKa sont les suivants : pKa (IBP) = 4,70 et pKa (PRO) = 8,73.

Ce résultat est en parfait accord avec celui donné par la littérature avec leurs pKa théoriques
qui égalent a 4,80 et 9,05 pour I'IBP et le PRO respectivement [180-181].

Absorbance a 222 nm

111.4.4. Stabilité des produits pharmaceutiques
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Figure 111.13 : Variation de [’absorbance en fonction du pH de produits pharmaceutiques :

(a) IBP, (b) PRO, [IBP] = [PRO] = 0,05 mM, T =293 + 2 K.

Le suivi des spectres d’absorption UV-Visible des solutions aqueuses de I'IBP et du PRO seul

a une concentration de 0,05 mM et a leurs pH libres (4,70 et 5,62 respectivement) a 1’obscurité
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et a température ambiante pendant 1 mois a montré qu’aucune dégradation n’a été observée
(Fig 111.14). La concentration de la solution reste relativement constante ; donc les solutions de

I’IBP et du PRO sont thermiquement stables.
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Figure 111.14 : Evolution spectrale des solutions aqueuses de : (a) IBP, pHiibre = 4,70
(b) PRO, pHiibre = 5,62 & 25°C pendant 1 mois, [IBP] = [PRO] = 0,05 mM.

111.4.5. Caractérisation par CLHP

L’analyse des substrats par chromatographie liquide a été réalisée en fixant des conditions d’élution
propre a nos substrats. Les phases utilisées sont des mélanges de 40/60 et 75/25 (v/v) d’eau acidifiée
avec 0,01% d’AA/acétonitrile pour 'IBP et PRO respectivement. La longueur d’onde de détection
est de 222 nm pour I'IBP et 289 nm pour PRO. Le débit est de 1 mL.min™
Sur les chromatogrammes de la figure 111.15, les substrats sont bien intégrés ; sortent sous forme

d’un seul pic a un temps de rétention de 10,7 minutes pour I’IBP et de 7,9 minutes pour le PRO.

Detector A (2226m)
)05 M

Retention Time

Figure I11. 15 : Chromatogrammes des solutions de 0,05 mM de : (a) IBP, pHiibre = 4,70,
Amax = 222 nm, phase : Eau/ACN (40/60), (b) PRO, pHiibre = 5,62, Amax= 289 nm, phase :
Eau/ACN (75/25) a T ambiante (293 + 2 K) et un débit = 1 ml.min™,
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Un étalonnage de ces produits a été réalisé en tracant la surface du pic en fonction de différentes

concentrations connues (Fig 111.16).
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Figure 1. 16 : Courbe d’étalonnage de : (a) IBP, pHiibre = 4, 70, Adetéction = 222 nm,
(b) PRO, pHiibre = 5,62, Adstsction = 289 nm.

111.5. Conclusion

Dans ce chapitre nous avons synthétisé deux types de complexes dans un milieu neutre, a base de
deux métaux de transition (Fe'' et Cu'") en présence de deux différentes familles d’acides
organiques, dans lequel le premier est un acide en cycle aromatique (AG) tandis que le second est
en chaine aliphatique (AT). La caractérisation de ces complexes carboxyliques (Fe''-AG
et Cu'-AT) a été effectuée par spectrophotométrie. Dans nos conditions expérimentales, nous
avons démontré que le Fe'"' peut étre complexé, presque totalement, par I’acide gallique avec une
steechiométrie de M:L (Fe'":AG) de 1:2, plus de 90,9% de fer chélaté a été obtenu avec une
constante de stabilité calculé logP = 11,66. Pour le second complexe, 1’acide tartrique forme un
complexe en présence de Cu''avec un rapport molaire M:L (Cu':AT) de 1:10 et une constante de
stabilité vallant logP = 3,28. Les complexes synthétisés révélent une bonne stabilité en solution
aqueuse dans nos conditions expérimentales. Les valeurs du pKa des complexes Fe''-AG
et Cu''-AT ont été déterminés expérimentalement et égales a 4,59 et 5,00 respectivement.

Dans une seconde étape, les produits pharmaceutiques sélectionnés dans ce travail
ont été caractérisés par spectrophotométrie UV-Visible ainsi que par les analyses
chromatographiques liquide & haut performance. L’étude de la stabilité de I'IBP et du PRO
est indispensable dans cette étude afin de quantifier le pourcentage exacte du processus de

dégradation lors d’initiation de la réaction d’oxydation en activant les complexes synthétisés par
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les différents oxydants (H202, PS et PMS). Les résultats ont montré que ces substrats en solution
aqueuse présentent une parfaite stabilité a ’obscurité et a température ambiante. Une bonne
corrélation de valeurs du pKa expérimentales de I'IBP et le PRO (4,70 et 8,73 respectivement)
et théoriques (4,80 et 9,05 respectivement) a été obtenue pour les deux substrats.
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Chapitre IV : Dégradation catalytique de I’ibuproféne par différents POAs

Chapitre V. Dégradation catalytique de I’ibuproféne par différents POAs en solution
aqueuse neutre

Dans cette partie, I’ibuprofene (IBP) a été utilis€ comme un polluant modele au cours de cette
¢tude en raison de sa présence éventuelle en quantité importante dans I’environnement aquatique
avec des concentrations comprises, par exemple, entre 12,13 et 373,11 pg.L™ dans les eaux usées
de Séville, en Espagne [209]. Nous avons donc suivi sa dégradation en présence de différents
oxydants tels que le H.O2, PS et PMS en solution aqueuse en présence d’un métal de transition.
Afin de réaliser le systeme métal-oxydant dans des conditions naturelles de pH, nous avons
complexé le métal par un ligand naturel, non toxique et coexistant dans I’environnement aquatique
pour empécher sa précipitation. Les expériences ont été effectuées en absence de la lumiére.
Différents parametres ont été examinés tels que la concentration en complexe, en oxydants et en
substrat. Le pH initial de la solution, le rapport molaire M:L du complexe Fe'''-AG ainsi que de
I’oxygene ont été également étudiés.

IV.1. Etude du mélange Fe'"'-AG/IBP

Pour mettre en évidence le role du systéme catalytique Fe''-AG/oxydant a pH = 7,0 dans la
dégradation de I’'IBP, nous avons tout d’abord voir I’interaction entre le complexe et le substrat
afin de bien comprendre le mécanisme réactionnel au cours de la réaction de dégradation.
Le spectre UV-Visible de la figure 1V.1 en insertion montre clairement I’absence d’interaction
complexe-substrat. La quantification de la disparition de I’IBP par CLHP a confirmé I’absence de
réaction a ’obscurité et a température ambiante en présence du complexe Fe''-AG durant
la période d’étude. De plus, nous avons également obtenu le méme résultat lors de 1’étude

de I’interaction du ligand (AG) et le substrat et aucune complexation n’a été observée d’IBP-AG.
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Figure IV.1 : Spectre UV-Visible de : I’IBP (0,05 mM), le complexe Fe"-AG (0,1 mM) et le
mélange IBP/Fe"'-AG (0,05 mM ; 0,imM), pH =7 +0,1, T=293 + 2 K.
Insertion : Spectre d’absorption UV-Visible de la différence [Mélange — Complexe],
pH=7+0,1, T=293+ 2 K.
IV.2. Oxydation chimique de ’'IBP en présence de H.O> induite par le complexe Fe'"'-AG
a pH neutre en solution aqueuse
IV.2.1. Etude comparative de la dégradation de I'|BP par le procédé Fe'''/H,O, (pH 3,0)
et Fe'''-AG/H,0; (pH 7,0)
Les especes ferreuses jouent un réle clé dans le taux global de décomposition de H2O; et par
conséquent dans la dégradation des polluants organiques présents dans les milieux aquatiques par
des réactions de type Fenton-like car la décomposition de H,O. par Fe'/Fe'!' représente la source
unique de radicaux hydroxyle ‘OH.
Généralement, la littérature a montré que I’ajout d’un agent complexant seul a 1’obscurité n’influe
pas de maniere significative sur le processus de dégradation des polluants organiques dans I’eau.
Cela est en bon accord avec nos résultats présentés sur la figure 1V.2.a. En effet, une disparation
négligeable de 9,23% de I’'IBP a été obtenue en utilisant le systéme AG/H20.. Cette disparition
peut étre due a ’oxydation de I’IBP par le H20-.
Etant donné la plus grande capacité de complexation de I’AG, il est nécessaire de clarifier son role
dans le systeme Fenton-like. La figure 1V.2.a présente une comparaison entre deux systemes
différents de dégradation de I'IBP en utilisant le processus Fe'''/H,02 en présence et en absence

de I’AG dans des milieux neutre et acide (pH 7,0 et pH 3,0) respectivement.
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Il s'avére que la cinétique de la réaction dans le systeme classique de Fenton-like avec 0,1 mM
de Fe'"' a pH acide est différente de celle du systéme Fenton-like modifi¢ avec 0,1 mM
du complexe Fe''-AG a pH 7,0.

Dans le procédé de Fenton-like classique, I''BP se dégrade rapidement dans les premiers temps
atteignant une élimination maximale de 84,68% aprés 1 heure de réaction, puis elle ralentit dans
la seconde phase. Cependant, en présence du complexe Fe"'-AG, une efficacité plus élevée avec
une disparition de 95,96% a été obtenue apres 5 heures de réaction.

1,0 —.\'\-\ a) 0,8 b) R .
0,8 S 054
——AG/HO, pH=702| E .
7 0,6 —s—Fe'/HO, pH =326 g
[an} Il _
g Fe'“AG/HO, PH=T03 | £ 4]
8 04q | £ —e—Fe"/HO,  pH=326
= g Fe"-AG/ H,0, pH=7,03
© 0’2 m
0.2 c
010 T T T T T T T T T 010 T T T T T T T T T T
0 60 120 180 240 300 0 60 120 180 240 300
Temps (min) Temps (min)

Figure 1V.2 : (a) Comparaison de la dégradation de I'IBP (0,05 mM) par le procédé Fenton-like
classique a pH = 3,0 et le Fenton-like modifié a pH = 7,0 £ 0,1, [Fe'"'] = [Fe"'-AG] = 0,1 mM,
[H202] =5 mM, T =293 + 2 K, (b) Formation de radicaux hydroxyle en fonction du temps.

La différence de vitesse d'oxydation de I’IBP entre les deux processus peut étre expliquée par la
forte réactivité des especes ferreuses a pH 3,0. En outre, dans le cas du systeme Fenton-like
modifié, les radicaux ‘OH jouent un double r6le en oxydant I'AG dans le complexe et I''BP
ensemble. Les constantes de vitesse de réaction de ces especes et des radicaux ‘OH
ont été estimées a Kag/mo- = 11x10° M~1.S™t et Kigp/go- = 3,11x10° M~1. S71[179, 210].
Ceci est en accord avec les résultats rapportés par Christoforidis et al. [211] indiquant que les
produits intermédiaires de l'oxydation d'AG dans le complexe avec le systeme de Fenton
améliorent l'efficacité de dégradation du polluant. De plus, la figure 1V.2.b indique que la
formation de radicaux "OH dans le procédé de Fenton-like classique s'est déroulée en deux phases
dans lesquelles les “OH se forment rapidement au début de la réaction pour atteindre un maximum
de 0,77 mM apres 2 heures de réaction. Dans la deuxiéme phase, la concentration de radicaux "OH

est pratiqguement constante ; ceci est dd a la décomposition du peroxyde d'hydrogene par le réactif
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de Fenton en conduisant a la réduction du Fe'" (voir Eq. 1.2). Bien que la vitesse de formation de
radicaux hydroxyle soit lente dans le procédé Fenton-like modifié, les radicaux *OH continuent de
se former de maniére significative pendant I'élimination de I''BP pour atteindre un maximum de
0,81 mM aprés 5 heures de réaction. Comme mentionné ci-dessus dans les constantes de vitesse
de réaction, I'AG seul ne forme pas seulement un complexe avec le Fe''' et empéche sa
précipitation, mais accélére également la réduction du Fe'"' pour promouvoir la formation des "*OH
[107]. Cette expérience confirme que les complexes organiques de fer(I11) offrent la possibilité a
la réaction de Fenton-like d’opérer a des pH convenables a I'environnement.

IV.2.2. Elimination de ’IBP par le systéeme Fenton-like modifié & pH neutre en solution
agueuse

Comme nous avons déja mentionné dans le premier chapitre, 'IBP est un produit résistant aux
traitements conventionnels ainsi qu’il existe en quantité importante presque dans tous les
compartiments environnementaux. Pour évaluer I’influence du systeme étudié sur 1’élimination de
I’IBP, il est nécessaire d’optimiser les parametres expérimentaux.

IV.2.2.1. Etude paramétrique

Plusieurs facteurs ont une influence sur la réaction catalytique d’oxydation en incluant : I’influence
du pH du milieu réactionnel, du rapport molaire M:L, de la concentration en complexe, en H20>
et en substrat, ont tous éteé étudiés.

» Effet de la concentration en H.O>

Afin de clarifier l'influence de la concentration de H>O. sur la dégradation de I'IBP ; les
expériences ont été réalisées a pH 7,0 et a tempeérature ambiante en utilisant des concentrations
croissantes allant de 1 a4 50 mM en présence de 0,1 mM du complexe Fe'"'-AG. D'apres les résultats
de la figure 1V.3, dans le cas de I'absence de H20O2, aucune élimination de I'BP n'a été observée.
Cela est mentionnée et expliquée dans la partie précédente (partie 1V.1) du faite qu’il n y a aucune
interaction ente I'IBP et le complexe Fe'!'-AG.

Cependant, en présence de H.O», la vitesse d'oxydation de I'IBP est proportionnelle a
l'augmentation de la concentration en peroxyde d'hydrogéne. En effet, I'efficacité de dégradation
de I'IBP a augmenté rapidement de 55,48% a 99,78% avec l'augmentation de la concentration en
H20 de 1 a 50 mM apres 2 heures de réaction.

En outre, la constante de vitesse k a été estimée a 6,65x10 jusqu’a 5,35x102 min! pour la méme
gamme de concentration étudiée pendant les mémes temps de réaction. La constante de réaction
obtenue avec 50 mM de H>O était huit fois plus élevée que celle obtenue avec 1 mM d’oxydant.

De plus, l'augmentation de la vitesse d'élimination de I'IBP est due a la consommation importante
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des radicaux "OH générés lors de l'augmentation de la concentration en H>O> dans la gamme de
concentration étudiée. Ces résultats peuvent étre expliqués par le fait que les radicaux hydroxyle
réagissent plus positivement avec I'|BP qu'avec le peroxyde d'hydrogene. En effet, la constante de
réaction de I'IBP avec le "OH était plus élevée que celle entre le ‘OH et le H>Ox. Ils ont été estimés
a Kipp/mor = 3,11x10° M~1.S71 et Ky, 0,/m0+ = 2,70x107 M~1.S71[72, 179]. L'utilisation de
fortes concentrations en H>O2 conduit & une production importante des radicaux hydroxyle

et par conséquent, a une amélioration de ’efficacité d'élimination de 1'1BP.

1,04
0sd —=—[H,0,]=0mM
' —e—[H,0,]=1mM
[H,0,]=5mM
T 0,6 —v—[H,0,]=10mM
Z [H,0,] =50 mM
& 041
0,21 v
010 T T T Y T T T T T T
0 60 120 180 240 300

Temps (min)
Figure 1V.3 : Effet de la concentration de H2O: sur la dégradation de I'IBP (0,05 mM)
en présence du complexe Fe'"'-AG (0,1 mM), pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

« Effet de la concentration initiale en complexe Fe'''-AG

Pour évaluer le role du complexe fer(lll)-acide gallique, l'effet de sa concentration sur la
dégradation de 0,05 mM de I'IBP a été examiné a différentes doses de 0 a 0,5 mM, en utilisant
5 mM de H20 en milieu neutre et a température ambiante. Conformément aux résultats présentés
sur la figure 1V.4.a, une disparition négligeable du polluant a été observée en absence du complexe
Fe'l-AG. Cependant, une grande corrélation a été observée entre la destruction de I''BP et la
présence du complexe Fe''-AG dans la gamme de concentration étudiée de 0,05 a 0,1 mM. En
effet, I'élimination de I'IBP avec 0,05 mM de Fe'''-AG a atteint 80,99% aprés 5 heures de réaction,
tandis que 95,96% a été obtenue avec 0,1 mM. Cependant, un ralentissement du processus de
dégradation a été observé pour des doses plus élevées.

D'autre part, d'apres les résultats présentes par la figure 1V.4.b, le fer ferreux formé agit de maniére
similaire que la réaction d'élimination de I''BP. En effet, la formation du Fe' est rapide

et importante quelle que soit la concentration de départ du complexe. Elle est caractérisée par la
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présence d'une phase d'induction ou des concentrations significatives importantes sont observées
au debut de la réaction, ce qui est probablement due au cycle redox du fer. Une deuxiéme phase
est caractérisée par une légére diminution de la teneur en Fe'' lorsque la concentration du complexe
se situe dans les valeurs de 0,25 a 0,50 mM comme mentionné dans la figure 1V.4.b. De méme, la
concentration en Fe!' dans le plateau est proportionnelle a la disparition de I’IBP pour la méme
concentration en complexe. Dans les processus d'oxydation, l'utilisation de fortes concentrations
de complexes génere des intermédiaires organiques de faibles poids moléculaires. Ces espéces
organiques produites consomment également les radicaux hydroxyle et par conséquent la

compétition est plus intense dans les solutions concentrees.

T

2 b) —o— [Fe"-AG] = 0,05 mM
104 o . o S 1] [Fe"-AG] = 0,10 mM
—=—[Fe -AG] = 0,00 mM n —v— [Fe"-AG] = 0,25 mM
0.81 —e— [Fe"-AG] =005 mM - [Fe"-AG] = 0,50 mM
. [Fe"-AG] = 0,10 mM o ol :
= 06 —v— [Fe"-AG] =0,25mM E v
g = [Fe"-AG] = 0,50 mM v
3 3 o
g 0,44 I v
iy
024 3 M
0,0 — T T T T 1 o+
0 60 120 180 240 300 0 60 120 180 240 300
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Figure 1V.4 : (a) Effet de la concentration du complexe Fe'''-AG sur la dégradation
de I'IBP (0,05 mM) en présence de H202 (5 mM), pH=7,0+0,1, T =293 £ 2 K,

(b) Formation du Fe' en fonction du temps.

« Effet du rapport molaire Fe''':AG

Le Fe''' et I’AG sont les composants fondamentaux dans le processus de dégradation de I'lBP dans
les conditions naturelles de pH. Par conséquent, I'étude de leurs rapports molaires (M™:L)
est indispensable. Pour cela, des expériences ont été réalisées dans lesquelles les concentrations
en H>O2 et IBP ont été maintenues constantes a 5 et 0,05 mM respectivement, tandisque la
steechiométrie du complexe Fe!'':AG ont été variées de 1:1 a 1:3 a pH 7,0 et de température
ambiante. La figure 1V.5.a montre que la dégradation de I''BP dépend du rapport molaire Fe''': AG
et que le rapport optimal Fe'"': AG a été estimé a 1:2. En outre, l'efficacité d'élimination de I''BP
passe de 82,27% a 95,96% apreés 5 heures de réaction lorsque le rapport molaire Fe''": AG passe de

1:1a1:2. Néanmoins, un ralentissement dans le processus d'oxydation a été observé pour le rapport
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molaire 1:3. Concernant la formation du Fe', elle était rapide au début de la réaction pour tous les
rapports molaires testés d’une part, et proportionnelle aux réactions d'élimination d'IBP d’autre
part (Fig I1V.5.b).

Jovanovic. S. V et al. [212] ont trouvé que le rapport molaire Fe'":AG dans la formation d'un
complexe de fer avec I’AG a pH 7,0 était de 1:2. En général, les complexes de fer avec ’AG
favorisent la production des radicaux hydroxyle a des faibles concentrations Fe: AG < 1:2 en raison
de la réduction de Fe®* en Fe* et la chélation du fer devient le facteur dominant.
Par conséquent, I'élimination du polluant était plus intense pour les rapports 1:1 et 1:2. Cependant,
l'utilisation d'un excés d’AG conduit & une inhibition du processus de dégradation car il agit

comme un piégeur de radicaux *OH en absence du fer [196, 213].

10 in b)
——Fe":AG = 0,1 (mM): 03 (MM)
Fe": AG = 0,1 (mM):0,2 (mM) 6 v
08 —v—Fe": AG = 0,1 (mM): 0,1 (MM)
"g) 0,6 - é 4
= 3
& 04- x
= "o . —e—Fe": AG = 0,1 (mM): 0,3 (mM)
02 = Fe": AG = 0,1 (mM): 0,2 (mM)
’ —v—Fe": AG = 0,1 (mM): 0,1 (mM)
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Figure IV.5 : (a) Effet du rapport molaire Fe'"":AG sur la dégradation de I'IBP (0,05 mM)
en présence de H20, (5 mM), pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K, (b) Formation du Fe"
en fonction du temps.

« Effet du pH initial de la solution

Dans les processus de type Fenton, le pH est un paramétre important dans le traitement des eaux
usées. Afin de confirmer I'effet du pH sur la vitesse de décomposition de H>O; par le complexe
Fe'l-AG, des solutions aérées ont été réalisées avec un pH initial allant de 3,02 a 9,01
et des concentrations de 5 mM et 0,1 mM de H.O; et Fe'"'-AG respectivement. D'aprés la figure
IV.6.a, il apparait que le taux d'oxydation de I'IBP est inversement proportionnel a l'augmentation
des valeurs de pH initiales des solutions. En effet, le processus de dégradation a été influencé
positivement dans le milieu acide et la réaction était optimale a pH 3,02. De ce fait, la dégradation
de I'IBP a été significative avec une disparition de 95,96% apres 5 heures de réaction a pH 7,03.

Cependant, la vitesse de destruction de I'|BP est ralentie a des valeurs de pH basiques.
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La formation du Fe' a été suivie dans les mémes conditions opératoires. Comme le montre la
figure 1V.6.h, il apparait que la cinétique de formation du Fe' agit de maniére similaire a la réaction
de destruction et les concentrations en plateau diminuent légerement avec l'augmentation du pH.
En effet, la teneur en Fe' atteint un maximum de 6,72x102 mM aprés 40 minutes de réaction a la
valeur de pH acide (pH = 3,02). D'une part, ces résultats peuvent étre expliqués par la réoxydation
du Fe'' avec l'oxygéne dissous et par la présence des espéces les plus actives qui sont générées a
pH 3,02. L’AG est connu pour étre présent sous forme d'anion gallate a pH > 7,0 [214].
De plus, il est facilement oxydable en présence d'oxygéne dissous [196], empéchant ainsi la voie
de récupération du Fe'', ce qui correspond a la cinétique de formation des ions ferriques. Pour cette
raison, la quantité de Fe' dans le plateau diminue progressivement lorsque le pH prend des valeurs

supérieures a 7,0.
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Figure IV.6 : (a) Effet du pH sur la dégradation de I'IBP (0,05 mM) par le systeme
Fe'-AG/H;0, (0,1 mM ; 5mM), pH=7,0+0,1, T=293 + 2 K,
(b) Formation du Fe' en fonction du temps.

« Effet de la concentration en ibuprofene

L'oxydation optimale du substrat peut étre obtenue par la consommation des radicaux hydroxyle
produits par les réactifs eux-mémes ; c'est-a-dire le H2O; et le complexe Fe'''-AG. Sur cette base,
la dégradation de I'|BP a éte suivie pour des concentrations fixes de 5 mM de H20; et 0,1 mM du
complexe de fer(lll), ainsi que pour des concentrations initiales variables d'IBP allant de
0,01 & 0,10 mM avec le méme rapport molaire (Fe'":AG 1:2) a pH 7,0 sous une température
ambiante. D'apres les cinétiques obtenues a partir de la figure 1\VV.7, on peut constater que la
dégradation la plus efficace de I'BP a été obtenue en utilisant la plus faible concentration en

substrat. De plus, le taux d'oxydation diminue avec l'augmentation de la concentration initiale en
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IBP et la constante cinétique s'est avérée étre de 2,74x102 a 4,03x10° min? pour les

concentrations de 0,01 mM a 0,10 mM. Le tableau 1V.1 récapitule les différents paramétres

calculés.
10,0+ —=—[IBP] = 0,01 mM
—e— [IBP] = 0,05 mM
[IBP] = 0,10 mM
7,5
s
£
o 5,01
o
—
X
(@]
2,5
0,0\\'*.,-'-7-1-1
0 60 120 180 240 300
Temps (min)

Figure IV.7 : Effet de la concentration initiale de I'IBP sur sa dégradation par le systeme
Fe'"-AG/H,0, (0,1 mM ; 5mM), pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

Tableau IV.1 : Tracés de la constante de vitesse du premier ordre (K) en fonction de la

concentration en IBP.

[IBP]o Disparition d’IBP Constante cinétique i Coefficient de
(mM) (%) apparente K (min) détermination
(min™) R?
1x107? 96,65 2,74 x 107 25,30 0,925
5x107 95,96 6,03 x 10°* 114,95 0,984
1x10* 65,10 4,03 x 103 172 0,915

IV.2.2.2. Etude mécanistique

* Effet de I’oxygéne sur la dégradation de ’IBP par le procédé Fenton-like modifié
L’oxygeéne représente un parameétre important dans les processus d’oxydation chimique étant
donné qu’il influe sur I’orientation de la réaction catalytique d’oxydation et par conséquent, il
intervient dans la formation d’espéces réactives au cours du procédé de traitement.
Le mélange IBP/Fe""'-AG/H,0; (0,05 mM ; 0,1 mM ; 5 mM) a pH neutre a été suivi en milieu aéré
et désaéré. Dans le cas désoxygéné, nous avons barboté la solution avec de I’azote pendant
30 minutes avant I’initiation de la réaction de dégradation de I'IBP par I’ajout de H:0:.

En se rapportant a la figure 1V.8.a, il apparait que la disparition de I’'IBP suit une cinétique rapide
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en milieu aéré, alors qu’en absence d’oxygéne, nous observons une forte inhibition. Ces résultats
sont en bon accord avec certains auteurs qui expliquent ce phénomene par la génération d'espéces
réactives (02", H202 puis "OH) dans des solutions oxygénées comme mentionnée ci-dessous
(Eq. IV.1-1V.4) [42, 215-216].

Fe3* + H,0, — Fe?* + 0, + H;0% K=72x108M"1.51 (1V.1)
05" +H* < HO; pKa, =4,8 pH>pK, (IV.2)
Fe?* + 05 4 2H,0 - Fe3* + H,0, 4+ 20H- K=1,0x107 M~1.§71 (IV.3)
Fe?* + H,0, — Fe3* +HO" + HO™ (1V.4)

1,01
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Figure IV.8 : Disparition de I’IBP (0,05 mM) par le systeme Fe"'-AG/H20, (0,1 mM ; 5 mM)
en présence et en absence de [’oxygene, pH = 7,0 £ 0,1, T =293 + 2 K.

« Contribution des radicaux hydroxyle dans le procédée Fenton-like modifié

L'effet du tertiobutanol (t-BuOH), connu comme un piégeur efficace des radicaux ‘OH
(Kt—Buonno = 6x108 M~1.S71) [217] a été évalué sur le processus de Fenton-like modifié.
En effet, des solutions aérées contenant le mélange IBP/Fe'"'-AG/H20, (0,05 mM ; 0,1 mM ;
5 mM) ont été examinées en absence et en présence du t-BuOH avec des proportions v/v variantes
de 0% a 1% sous une température ambiante et dans un milieu neutre. Les cinétiques de disparition
de I'IBP en fonction de différentes proportions du t-BuOH sont mentionnées ci-dessous.
Daprés les résultats illustrés par la figure 1V.9.a, l'addition du t-BuOH a contribué
progressivement dans l'inhibition de la dégradation de I'IBP. Ou 1% du t-BuOH a inhibé
complétement I'élimination de I'BP indiquant I'implication des espéces radicalaires hautement
oxydantes dans le processus de dégradation. En outre, les constantes de vitesse de disparition de

I'IBP sont diminuées avec 1’augmentation de la proportion du t-BuOH (Tableau 1V.2).
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Les résultats ont confirmé que la principale espéce réactive pour dégrader I'IBP en présence du

complexe Fe''-AG est le radical hydroxyle. De plus, la formation du Fe'" (Fig 1V.9.b) au cours de

la réaction a été accentuée dans la premiére phase ; ou une concentration de 5,82x102 mM

a été obtenue en présence de 1% du t-BuOH alors qu'en son absence elle était de 6,69x102 mM.

Ces résultats peuvent étre expliqués par le fait que le t-BuOH piege rapidement le premier radical

"OH formé et empéche ainsi la réoxydation du Fe'' en Fe'"' (Eq. 1V.5) [218].

Fe2* + HO* » Fe3* + OH- K=3,2x108M~1.s1
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Figure IV.9 : (a) Elimination de I’'IBP (0,05 mM) par le systéeme Fe""'-AG/H20;

(0,2 mM ; 5 mM) en présence de differentes proportions du t-BuOH, pH =7,0 £ 0,1,

T =293 + 2 K, (b) Formation du Fe' en fonction du temps.

Tableau 1V.2 : Effet des proportions du t-BuOH (v/v : 0 a 1%) sur le pourcentage de la disparition
de I'IBP (0,05 mM) en présence du complexe Fe''-AG (0,1 mM) activé par le H.02 (5 mM)

et sur la cinétique de la réaction catalytique d’oxydation (la constante de vitesse, temps de

demi-vie et le coefficient de détermination).

(%0)

0
0,2
0,5
0,8

(v/v) dut-BuOH  Disparition d’IBP Constante cinétique i
(%) K x 102 (min™) (min)
95,96 6,03 114,95
87,00 5,36 129,32
61,83 4,37 158,61
32,69 3,46 200,33
6,70 - -

1,0

Coefficient de

détermination R?

0,984
0,991
0,996
0,980
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* Effet du chloroforme sur la dégradation de I’IBP

Nous avons vu dans le chapitre I que les radicaux HO./O2" sont également impliques dans les
processus d’oxydation catalytique. Etant donné que le pH du milieu réactionnel est neutre
(pH = 7,0), la forme prédominante est le radical O2" selon la valeur du pKa du couple HO2'/O2™
(pKa = 4,8). Pour cette raison, le chloroforme (CHCIs) a été introduit dans le mélange
IBP/Fe"'-AG/H,0, (0,05 mM; 0,1 mM; 5 mM) & pH neutre comme un piégeur du Oy~
Kcnel, o3 = 3x10'° M~1.S71 [217]) afin de confirmer son role dans le mécanisme réactionnel pour
I’élimination de I’'IBP. Il apparait sur la figure 1VV.10.a que I’addition de 0,3 mM du CHCls
a légérement inhibée la dégradation de I'IBP. On peut noter, par ailleurs qu’en présence de ce
piégeur, 92,69% ont été dégradés apresS heures de réaction, tandis qu’en son absence, 95,96% ont
été transformés pour le méme temps de réaction. Ce résultat suggere non seulement la participation
du radical O a I'amelioration des performances du systeme selon les équations mentionnées
préecédemment (Eqg. IV.1, IV.2 et IV.3), mais indique également qu’il est responsable de la
dégradation de I'IBP induite par le complexe Fe''-AG avec 3,27%. Conjointement, le suivi de
I’évolution de la concentration en Fe'!' pendant le temps de réaction en présence du CHCls a été
également effectue. Comme il est illustré dans la figure 1V.10.b, I’effet de ce piégeur a une
répercussion négative sur la production du Fe''.

En effet, la formation du Fe' en fonction du temps est accentuée dans la premiére phase ou une
concentration de 5,69x102 mM est obtenue au plateau en présence du CHCIls alors qu’en leur
absence celle-ci est de 6,69x102 mM. Ces résultats peuvent s’expliquer par le fait que le CHCl3
piege rapidement le premier radical (HO2/O2"") formé. Cela empéche donc sa réaction sur I’AG
libéré ou sur une autre molécule du complexe (Eq. 1V.6). Par conséquent, la réoxydation du Fe'
en Fe'' sera favorisée et diminuera la vitesse de la formation du Fe' par I’effet potentiel de ’agent

complexant (AG) et leur produit intermédiaire lors du processus d’oxydation [215].

Fe3* —AG+ 05 » Fe?* —AG+ 0, (IV.6)
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Figure IV.10 : Effet du chloroforme sur la dégradation de I’IBP (0,05 mM) par le systeme
Fe'"-AG/H202 (0,1 mM ; 5 mM), pH = 7,0+ 0,1, T =293 + 2 K,
(b) Formation du Fe' en fonction du temps.

IV.2.2.3. Minéralisation

La minéralisation est un paramétre important dans I'oxydation chimique des polluants organiques
présents dans I'eau. Puisque 1’IBP et le complexe Fe"'-AG contribuent aux valeurs du COT dans
le processus d'oxydation, I'étude de la variation du COT était donc nécessaire.

L'évolution du COT du complexe seul et du mélange polluant-complexe IBP/Fe"'-AG/H,0:
(0,05 mM ; 0,1 mM et 5 mM) a été suivie a pH neutre et a température ambiante. La figure 1V.11
montre une minéralisation de 45,69% et 60,46% pour le systtme Fe''-AG/H.0:
et IBP/Fe''-AG/H,0, respectivement, aprés 24 heures de réaction. Ceci peut étre expliqué par le
fait que I’AG peut étre déegradé par une attaque radicalaire par les ‘OH [210] et conduit a des
produits a cycle ouvert qui nécessitent une oxydation supplémentaire [219]. D'autre part, le COT
de I'IBP a été obtenu par soustraction du COTigp/reqin)-ac - COTreqny-ac €t le résultat présenté par
la figure en insertion a montré une minéralisation de 88,81%. Ce résultat demontre l'efficacité du
complexe Fe''-AG. Une minéralisation incompléte peut étre attribuée a des produits d'oxydation
intermédiaires qui peuvent étre résistants a ce mode de destruction ou nécessitent un traitement

plus prolongé.
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Figure 1V.11 : Evolution du COT de I'lBP (0,05 mM) par le systéme Fe'"-AG/H,0:
(0,LmM ;5mM), pH = 7,0+ 0,1, T =293 + 2 K,

IV.3. Oxydation chimique de ’'IBP en présence du PS ou du PMS induite par le complexe
Fe''"-AG a pH neutre en solution aqueuse

Récemment, la technologie d'oxydation a base des radicaux sulfate (SO4™") en tant qu'alternative
aux POAs a suscité un intérét croissant de la part des chercheurs. Par ailleurs, ces radicaux peuvent
étre generés par l'activation du persulfate (PS) et du peroxymonosulfate (PMS) [220-221].
A ce jour, l'oxydation & base de SO4" a été appliquée avec succés pour éliminer d'abondantes
substances toxiques dans I'eau [222-224]. Par rapport aux “OH, qui réagissent rapidement avec les
composes organiques par abstraction d'hydrogene, transfert d'électrons et/ou réaction d'addition,
le SO4 présente une cinétique d'abstraction d'hydrogene plus lente et préfére attaquer les
structures nucléophiles par transfert d'électrons. En d'autres termes, il posséde une meilleure
sélectivité pour la dégradation des polluants organiques [116, 225]. En revanche, le SO4™, chargé
négativement, peut-étre plus sensible a la chimie de la solution et aux propriétés électriques de la
substance étudiée [210, 227]. Ainsi, des mécanismes différents ont été rapportés pour I'oxydation
d'un composé identique par le ‘OH et SO, [228-229]. Pour ces raisons, nous avons pensé
a substituer le peroxyde d’hydrogéne par le PS et le PMS, en les activant par un métal de transition
complexé¢ (Fe"-AG), pour I’élimination de I'IBP dans les mémes conditions opératoires

précédentes, et nous détaillerons dans la partie qui se suit de ce travail.
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IV.3.1. Etude comparative de la dégradation de I'|BP par le procédé Fe'''/PS ou PMS

(pH 3,0) et Fe''"-AG/PS ou PMS (pH 7,0)

L’étude des mélanges IBP/AG (0,05 mM; 0,2 mM), IBP/Fe'"' (0,05 mM; 0,1 mM)
et IBP/Fe""-AG (0,05 mM ; 0,1 mM) en présence des deux oxydants PS (5 mM) et PMS (0,1 mM)
ont été effectués a pH neutre et acide afin d’éviter la précipitation des espéeces ferreuses, dans le
cas de I’étude de dégradation de I'IBP, par le fer libre. La figure 1VV.12 compare l'efficacité de
dégradation de ’'IBP dans les différents systemes étudiés.
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Figure IV.12 : Etude comparative de la disparition de I'IBP (0,05 mM) par : (a) PS (5 mM),
(b) PMS (0,1 mM) en présence du Fe'' et de I’AG libre et chélaté, [Fe''l = 0,1 mM,

[AG] = 0,2 mM et [Fe"'-AG] = 0,1 mM-0,2 mM, T =293 + 2 K.

o

L’ajout de I’AG a la solution de 1’'un de ces oxydants PS ou PMS a montré une 1égere dégradation
de Iordre de 18,5% et 21,39% respectivement. Des résultats similaires ont été obtenus avec le
systéeme phénol/PS pour I'élimination du nitrobenzéne en raison de l'activation du PS par les
phénols (Eq. 1V.7) [230]. Par rapport aux phénols, I'AG posséde trois hydroxyle sur le benzeéne,
ce qui révele que I'AG est également un agent réducteur [103] et joue donc le méme réle que les
phénols (Eqg. 1V.8), favorisant ainsi la dégradation de I'BP [231].

PhO~ + S,02~ — PhOgx + SO2™ + SO;~ (IV.7)

AG + S,03~ - AGox + SO03™ + SO3~ (IV.8)
Environ 74% et 76% de I’IBP ont été dégradés en utilisant les systémes Fe'!'/PS et Fe'!'/PMS a des
pH acides apres 5 heures de réaction. Ceci peut étre attribué a l'activation directe du PS ou PMS
par le Fe!'' (Eq. 1V.9-1V.13) [232-233].
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Fe3* + 5,03~ — Fe?t + S,05 K=66 +1,2x1072 M~1.571 (1V.9)
Fe?t + 5,03~ - Fe3t + S02™ + SO;~ K=3x10t'M~1.s1 (1V.10)
Fe3* + HSO; — Fe?* + SO:™ + HY (IV.11)
Fe?* + HSO; - Fe3* + SO~ + HO~ K=3x10* M~1. 571 (IV.12)
Fe?* + HSO; - Fe3* + HO® + SO;~ (IV.13)

Cependant, I'efficacité de dégradation de I’IBP a été considérablement augmentée lorsque I’AG
a été ajoutée, comme un agent chélatant du Fe'", en utilisant le complexe Fe''-AG pour activer le
PS ou le PMS a pH neutre. Les cinétiques de disparition de I'IBP présentent un processus
d’oxydation en deux phases. En effet, la dégradation était rapide dans 1’étape initiale (les deux
premiéres heures pour le systeme Fe''-AG/PS et la premiere heure pour le systeme
Fe'''-AG/PMS) suivie d'une étape lente dans la seconde phase (les heures suivantes).

Au cours de la phase initiale, I'IBP est dégradé rapidement avec une efficacité de disparition de
95,27% par le systéme Fe'''-AG/PS pendant 2 heures de réaction et 84,81% avec le systeme
Fe''-AG/PMS pour 1 heure de traitement. Puis a progressé lentement, atteignant 99,64%
d'élimination de I'IBP en présence du PS et 92,54% avec le PMS apres 5 heures de réaction.
La dégradation rapide de I'IBP au cours de I'étape initiale peut étre expliquée par la présence de
I’AG, qui est un bon agent réducteur et peut convertir directement le Fe''' en Fe'' accélérant ainsi
le cycle Fe'"-AG/Fe'-AG et favorisant davantage la décomposition du PS ou PMS [231, 234].
Au stade lent, la consommation constante d'AG peut former des intermédiaires oxydés, tels que le
semi-quinone (AG-SQ) et l'intermédiaire quinone (AG-BQ) [235]. Bien que ces intermédiaires
puissent encore transformer le Fe''' en Fe!' (Eq. 1V.14-1V.16), leurs capacités de réduction étaient
inférieures a celles de I'AG lui-méme [236], ce qui a entrainé un ralentissement de la vitesse de
dégradation de I’IBP.

Fel' + AG - Felll — AG (Iv.14)
Fe'' + AG — Fel' +5Q — AG (IV.15)
Fe + SQ — AG - Fe!' + BQ — AG (Iv.16)

De facon concomitant, les cinétiques de formation du fer était tres similaire a celle de dégradation
de I'IBP (Fig 1V.13). Le Fe' s’est rapidement formé au cours de la premiére phase.
Ceci est expliqué par le faite que le Fe' a été successivement récupéré par I'AG ou ses analogues
[293]. Donc, les intermédiaires d'oxydation de I'AG ont joué un rble important dans la
régénération du Fe'' [231]. Cette observation a mis en évidence un effet fort de promotion d'AG
dans le systéme Fe"-AG /PS ou Fe'"-AG /PMS. Compte tenu de la limitation de la vitesse par le
cycle redox Fe'''/Fe!' dans les systémes classiques d’oxydation Fe'"'/PS et Fe!''/PMS, la présence

d'AG pourrait étre susceptible de réduire continuellement le Fe'' en Fe', facilitant ainsi la
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performance de l'activation du PS ou PMS [237-238]. Au cours de la deuxieme étape, les
intermédiaires de I'AG, qui ont une faible efficacité de réduire le Fe'"', sont responsables dans la

diminution de la génération du Fe'' qui est nécessaire pour activer le PS ou PMS (Eg. IV.10, 1V.12

et IV.13).
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Figure 1V.13 : Formation du Fe'" au cours de la disparition de I’'IBP (0,05 mM) par les deux
systemes en fonction du temps, [Fe''-AG] = 0,1 mM-0,2 mM, pH =7,0+0,1, T =293 + 2 K.

Les cinétiques dans les différents systémes Fe''-AG/PS, Fe'/PS, Fe!'-AG/PMS et Fe''/PMS
pourraient étre bien ajustées par le model cinetique du pseudo-premier ordre pour des temps
inférieurs a 60 minutes. Cependant pour des temps supérieurs a 60 minutes, on observe un écart
assez important a la linéarité. Celui-ci pourrait résulter d’une concurrence sur les radicaux actifs
entre le polluant et les intermédiaires de dégradation. Les constantes de vitesse correspondantes
pour la dégradation de I'IBP ont été calculées et présentées dans le tableau 1V.3.

Tableau IV.3 : Les constantes cinétiques des différents systemes étudiés.

Systéme a étudié Constante de vitesse K x 10 (min™) t12 (min)
Fe'"'/PS 5,47 126,72
Fe''/PMS 9,99 69,38
Fe'"-AG/PS 9,88 70,16
Fe'"-AG/PMS 29,35 23,62

Il est clairement observé que les vitesses d’oxydation en présence du fer complexé sont supérieurs
aux vitesses en présence du fer libre. Ceci montre que les radicaux (S20s™ et SOs™ E® = 1,1 V)
issues de l'activation des oxydants catalysées par le Fe'' (Eq. IV.9 et IV.11) ne sont pas

responsables a la dégradation. On note que les radicaux S>Og™ et SOs™ ont une sélectivité élevee
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et un faible potentiel d'oxydation, mais qu'il pourrait, en théorie, participer aux réactions de
dégradation [239]. Cela signifie que les radicaux "OH et SO4™ issues de l'activation des oxydants
catalysées par le Fe'' (Eq. 1V.10, 1V.12 et 1V.13) sont les plus actifs et donc responsables de la
dégradation.

La comparaison de I’efficacité entre le PS et le PMS montre que le systéme catalytique d’oxydation
Fe'''-AG/PMS est le plus performant en comparaison avec le systéme Fe'"'-AG/PS, car une faible
concentration en PMS (0,1 mM) a conduit presque a la méme efficacité de dégradation de I'IBP
(92,54%) que celle obtenue par 5 mM en PS (99,64%). En effet, la constante de formation du
radical sélective SO, a partir du PS (K = 3x10* M.S1) [233] activé par le Fe' est beaucoup plus
faible en comparaison avec celle obtenue par le PMS activé par le méme métal
(K = 3x10* M1.S1) [26], d’une part. D’autre part, une source supplémentaire de radicaux
a été obtenue par I’activation du PMS produisant ainsi deux types de radicaux libres notamment
les radicaux "OH et SO4™ (Eq. 1V.12 et 1V.13) [240] contrairement au PS qui génere un seul type
de radicaux (SO4™). En effet, le mécanisme catalytique proposé par Zhang. L et al. [237] pour la
génération des radicaux ‘OH et SOs est le résultat de la rupture de la liaison O-O du PMS
(HO-0-S0z37). Cette rupture se produit généralement lorsque le PMS est activé par une énergie
externe ou par transfert des électrons du complexe Fe"-AG vers le PMS. Par conséquent, l'auto-
oxydation des groupes hydroxyle dans I'AG avec libération simultanée d'électrons a été confirmée.
Le Fe'"' du complexe serait donc réduit en Fe'' par les électrons libérés lors de lI'oxydation de I'AG
ce qui rendrait le PMS activé en continu par le Fe'' régénéré par les réactions en chaine
suivantes (Eq. IV.17-1V.23):

Felll - AG - Fe' —AG"+ e~ > Fell - AG* (VI1.17)
Fell - AG* 4+ HSO; - Fe'' = AG* + SO;” /JHO* + H,0/S0%~ (V1.18)
Fellll - AG* — Fell - AG*+ e— — Fell — AG* (VI1.19)
Fell - AG* + HSO; — Fe!'' — AG, + SO;” /JHO® + H,0/S03" (V1.20)
Felll + HSO; — Fell + SO5™ + H,0 (V1.21)
2503 - 2505 + O, (V1.22)

(V1.23)

Fell — AG** + 0, + 2H* - Fe! = AG, + H,0,

Cependant, le mécanisme réactionnel du systéme Fe'''-AG/PS a été proposé par Li. L et al. [231]
(Schéma 1). Tout d'abord, le Fe"" a été combiné avec les deux groupes hydroxyle adjacents
et le complexe Fe''-AG (P1) a été généré. Trois voies de réaction se sont ensuite produites.
Une partie de P1 continue a réagir avec I'AG lui-méme et le complexe Fe(AG),™ (P2) est produit

(Eq. IV.24 et IV.25) [107]. P2 était le nouveau produit intermédiaire dans ce systéme par rapport
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a une recherche précédente [179]. Selon la littérature [241-242], l'auto-oxydation par le Fe'' d'une
partie de P1 a généré d’une part le radical semi-quinone par transfert d'un électron qui pourrait
également réduire le Fe'' en Fe" pour former le produit d'oxydation de la benzoquinone
correspondant (P3). D’autre part, la partie de P1 résiduelle a été décomposée pour former du Fe'"
et les intermédiaires semi-quinones correspondants. Ultérieurement, le Fe'' active le PS pour
produire du SO4~ et "OH. Pendant ce temps, les intermédiaires semi-quinones fourniraient
également un électron a O et O2" " se forme en présence du PS [243]. Le PS pourrait également
étre activé par O (Eq. 1V.26) [179] et des radicaux qui ont été produits. La derniere partie de P1
a continuellement réagi avec le Fe'' et a également été oxydée en produit d'oxydation
de la benzoquinone (P3). Le Fe'' généré simultanément réagit avec le PS pour produire les radicaux
S04 et "OH.

Felll + AG?~ - Fe(AG)* (1V.24)
Fe(AG)* + AG?*™ - Fe(AG); (1V.25)
S04 +05 - SO + S0} + 0, (1V.26)
L‘J GH 0y, OH _U\In;'—f-\r"'i-u_
| Fea g
% f f 1= L
o 'Fln ‘\|/ ___-Jr
H{J—-{;
Q,@ P1 ° P2
<® \
P | Fe(11I) ['x Fe(I1I) /r;]‘/]\ + Fe(ll) PS HO-
Ho \1/ oH Ho ““U o HE x\:}l/:_:.‘o S04
P nzlps
+ [a] oH
Fe(II) A
+ 0;”
l P3 HQJ\H’/L‘“‘ )
HO- SO; IPS P3
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Schéma 1 : Mécanisme réactionnel de production des radicaux SO4™~ et ‘OH
par le systeme Fe"'/AG/PS [231].
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IV.3.2. Elimination de ’'IBP par le systéme Fe'''-AG/PS ou PMS a pH neutre en solution
aqueuse

IV.3.2.1. Etude paramétrique

* Effet de la concentration en oxydant

Le persulfate et le peroxymonosulfate ont joué un réle important en tant que source de génération
des radicaux sulfate SO4. Pour évaluer I’effet de leurs concentrations sur la dégradation de
0,05 mM d’IBP, nous avons fait varier ce parametre dans la gamme allant de 0 a 50 mM en
présence de 0,1 mM en complexe Fe'''-AG a pH neutre et a température ambiante. Les résultats
sont illustrés sur la figure 1V.14.

1,0—\\.\, a) 1,04 b)
0.8 ——[PS]=0 mM 084 \\*
’ —e—[PS]=1mM ' —=— [PMS] = 0,00 mM
[PS]=5mM —e— [PMS] = 0,05 mM
7 0,61 —v—[PS]=10mM 72 0,6 [PMS] = 0,10 mM
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Figure 1V.14 : Effet de la concentration en oxydant (a) PS et (b) PMS sur la dégradation de
I’IBP (0,05 mM) en présence du complexe Fe"-AG (0,1 mM), pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

I1 apparait d’apres les cinétiques qu’aucune disparition de I’'IBP n’a été observée en absence de
I’'un des deux oxydants étudiés. Cela signifie qu’il n y a aucune interaction entre le substrat
et le complexe. Nous pouvons donc conclure que I’initiation du processus d’élimination de I’IBP
dans I’eau s’effectue seulement par I’introduction d’un oxydant activé par un complexe
organométallique afin de produire des radicaux actifs responsables de la dégradation.
I semble que la dégradation de I’IBP soit positivement corrélée a la concentration du PS dans la
gamme de 0 a 10 mM et du PMS allant de 0 a 0,50 mM. En effet, la dégradation optimale
a été observée en utilisant 5 mM du PS et de 0,10 mM en PMS avec des disparitions de 99,64%
et 92,54% respectivement. Cependant, lorsque les concentrations en PS et PMS étaient supérieures
aux doses optimales (PS > 5 mM et PMS > 0,1 mM), la performance de la dégradation de I’IBP

était significativement inhibée, ceci est due au piégeage des radicaux SOs et “OH par I’exces
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du PSouduPMS (Eq. IV.27- 1V.32) [233, 244, 245-246]. Des résultats similaires ont été rapportés
ailleurs [231, 238, 237, 246]. Ces résultats indiquent que les radicaux libres ont été effectivement

générés et dominés pour la dégradation de I’'IBP.

S,03” + HO® - S,05+ HO™ K=12x10"M"1.571 (IV.27)
S,02” + S0, - S,05 + S0  K=61 +0,6x105M"1.51 (1V.28)
HSO; + HO® — SO” + HO™ + H* (1V.29)
HSO; + HO® - HOj; + S0%~ + H* (1v.30)
HSO; + SO, — SO: + SO;~ + H* K=1x10° (1V.31)
HSO; + HO® — SO; + H20+%02 (IV.32)

L’oxydant ajouté en exces, PS ou PMS, pourrait non seulement entrer en compétition pour les
radicaux SO4" et "OH, mais aussi faciliter la fusion de ces radicaux en chaine réactionnel abondant
en ions SO4%", HSO4 inutiles, entrainant ainsi une diminution de ’efficacité d’élimination de
’IBP (Eq. V.33 et 1V.34) [119, 247].
S0;~ + SO;~ - 2502~ K=89 x108 M~1.571 (1V.33)
SO;~ + HO° - HSO; + % 0, (1v-34)

« Effet de concentration initiale en complexe Fe''-AG

Pour montrer I’influence de la concentration des ions ferriques dans le complexe Fe''-AG
sur le processus d’élimination de 0,05 mM d’IBP. Une série d'expériences a été réalisée a pH
neutre et a température ambiante en utilisant différentes doses de Fe'"-AG (de 0 a 0,5 mM) avec
le rapport 1:2 et une concentration initiale du PS et du PMS de 5 mM et 0,1 mM respectivement.
Les résultats sont présentés sur la figure 1V.15. En effet, les expériences de contréle ; cad en
absence du complexe Fe'''-AG, ont confirmé qu'une négligeable dégradation de ’IBP se produisait
lors de I'ajout uniquement de 1’un des deux oxydants. Environ 13% et 14% d’¢limination d’IBP
a été obtenue dans les procédé IBP/PS et IBP/PMS respectivement apres 5 heures de réaction.
Ceci est d a une oxydation classique entre les différents constituants des deux mélanges étudiés.
Cependant, avec I’augmentation de la concentration en complexe Fe''-AG de 0,05 a4 0,1 mM, la
performance de dégradation de I'IBP a augmenté. Ceci est di a I’augmentation de la génération
des especes catalytiques les plus actives (SO4™ et “OH). En effet, la dose optimale du complexe
a été observée avec 0,1 mM de Fe''-AG. 99,64% de I'IBP a été dégradé dans le systéme
Fe'-AG/PS. Tandis qu’une élimination de I'IBP de 92,54% a été obtenue par le systéme
Fe''-AG/PMS. Par ailleurs, une inhibition dans I’élimination de I’'IBP a été observée lorsque la

teneur en complexe Fe''-AG est passée de 0,25 a 0,50 mM. En effet, I'utilisation de forte
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concentration en complexe organique peut générer des produits intermédiaires d’oxydation qui
peuvent étre par la suite oxydés par les radicaux actifs et la compétition est plus intense dans des
solutions plus concentrées. Des résultats similaires ont été rapportés dans la littérature [246, 248].

1'O'w B N b
081 084
v
o 061 % 061
2 " z —a—[Fe"-AG] = 0,00mM
E —&— [Fe"-AG] =0,00mM = " '
o —— - =
o 044 —e— [Fe"-AG] = 0,05 MM & 04 [FeIII AC] - 0,05 mM
[FEIH-AG] =010 mM = [Fem-AG] : 0,10 mM
0,21 —v— [Fe"-AG] = 0,25 mM 024 —v— [Fem-AG] - 0,25 mM
[Fe'”-AG] =050 MM [Fe"-AG] = 0,50 mM
010 T T T T T \7&' '|V v ’| 010 T T T T T T T T T T
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Figure 1V.15 : Effet de la concentration en complexe Fe'"-AG en présence de : (a) PS (5 mM)
et (b) PMS (0,1 mM) sur la dégradation de I’IBP (0,05 mM), pH=7,0+£0,1, T =293+ 2 K.

Par la suite, nous avons également suivi la formation des ions ferreux au cours du processus
de dégradation de I'IBP et les résultats sont présentés dans la figure 1V.16. Ceux-ci montrent
clairement que la teneur en Fe'' est d’autant plus élevée que la concentration en complexe Fe''-AG
est plus forte. Les cinétiques de formation du Fe'' sont subdivisées en deux phases. La phase
d’induction est caractérisée avec des doses importantes en Fe''. En effet, le Fe' se forme
rapidement au début de la réaction quelle que soit la concentration de départ en complexe
Fe''-AG, en conséquence, en produisant les radicaux SO4"~ et ‘OH par un mécanisme de transfert
d'électron (Eq. 1V.17) [249]. Sa formation est principalement due a la présence de I'AG, en raison
de son caractére de réduction, en améliorant ainsi le recyclage Fe' /Fe''. Cependant, une
diminution des doses en Fe'' a été observée dans la seconde phase. Cela est probablement di a
Ieffet de piégeage de I’exces du Fe'' par les radicaux SO4™ et "OH (Eq. IV.35 et 1V.36) [245, 250],

en réduisant ainsi I’efficacité du processus de dégradation d’IBP.

Fe?t + SO~ - Fe3* + S0~ K=99 x108M~1.s1 (1V.35)
Fe’t + HO* - Fe3* + HO™ (1V.36)
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Figure 1V.16 : Formation des ions ferreux en fonction de la concentration en complexe Fe''-AG
en presence de : (a) PS (5 mM), (b) PMS (0,1 mM) sur la dégradation de I'IBP (0,05 mM),
pH=7,0+0,1, T=293 +2K.

« Effet du rapport molaire Fe''':AG

Puisque le fer et I’acide gallique forment un complexe stable dans les conditions naturelles de pH
la disparition de I'IBP a ¢été suivie a différents rapport molaire de ces composés.
Pour cela, plusieurs rapport molaires Fe'":"AG 1:1, 1:2 et 1:3 ont été testés sur la dégradation
de I’IBP (0,05 mM). Dans lequel, en mélangeant ces derniers avec 5 mM du PS ou 0,10 mM du
PMS en maintenant le pH du milieu réactionnel a 7,0 et a température ambiante.
Puisque la concentration en Fe'!' était fixée a 0,1 mM, les différents rapports molaires Fe'":AG
ont eu des effets divers sur la disparition de I'IBP comme indiqué dans la figure IV.17.
Le taux de dégradation de I’IBP était positivement corrélé avec l'augmentation du rapport molaire
Fe'l"AG de 1:1 a 1:2. En effet, la dégradation optimale a été observée pour le rapport 1:2 avec une
disparition de 99,64% en présence de 5 mM du PS. Tandis que 92,54% était dégradé avec 0,1 mM
du PMS aprés 5 heures de réaction. Ceci signifie que pratiquement tout I’AG est lié¢ au Fe'"
(90,9%, Partie 111.3.2) avec le rapport 1:2. Cependant, un rapport Fe'":AG supérieure a 1:2
a considérablement retardé le processus de dégradation. Cette inhibition peut étre due au surdosage
de ’AG non complexé, qui a été démontré expérimentalement dans la littérature [211].
Lorsque la concentration d'AG est trop élevée, la concurrence est d’autant plus importante en
consommant les radicaux de maniere compétitive avec I'lBP. En effet, les constantes cinétiques de

'IBP et le radical SO4™~ (Kigp/so;- = 1,97x10° M~1.S71) est pratiquement égale a la constante

cinétique de I’AG et le radical SOs™ (Kag/so;- = 2,01x10° M~1.S71) [179], ce qui explique que
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I’exceés en AG influe positivement dans 1’inhibition du processus d’oxydation de I'IBP dans les

deux systémes étudiés.
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Figure IV.17 : Effet du ratio molaire Fe'":AG en présence de : (a) PS (5 mM)
et (b) PMS (0,1 mM) sur la dégradation de I’IBP (0,05 mM), pH = 7,0+ 0,1, T =293 £ 2 K.
De plus, la dose en Fe''a été mesurée en fonction du temps. La figure 1V.18 indique que la
formation du Fe' est similaire aux cinétiques de disparition de I’IBP. Elle est rapide au début
de la réaction pour tous les ratios M:L testés, quelque soit le systéme étudié Fe''-AG/PS
ou Fe'"-AG/PMS puis elle ralentit. En effet, avec le rapport 1:2, le Fe'' formé atteigne un maximum
de 7,77x102 mM dans le systéme Fe''-AG/PS et 7,68x102 mM par le procédé Fe''-AG/PMS.

Ceci est expliqué par le role de I’agent réducteur I’AG, favorisant ainsi la formation du Fe''.
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Figure 1V.18 : Formation des ions ferreux en fonction du rapport molaire Fe''':AG
en présence du : (a) PS (5 mM), (b) PMS (0,1 mM) sur la dégradation de I’IBP (0,05 mM),
pH=70+£0,1, T =293 +2K.
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Une étude similaire a été abordée dans le cadre d’explorer le réle de I'AG sur la récupération du
Fe'' [103]. Les résultats ont montré qu’environ 15 uM de I'AG résiduel a été immédiatement
consommé en 15 minutes lorsque le mélange Fe''-AG a été ajouté a la solution du PMS.
Donc, les produits intermédiaires de I’oxydation d’AG jouent un rOle important dans la
régénération du Fe'. Le mécanisme réactionnel de la production de ces intermédiaires par le
procédé Fe'"'-AG/PMS proposé par Tao. P et al. [234] est présenté sur le Schéma 2. En effet, les
radicaux SO4™ et "OH ont d'abord attaqué I’AG lorsqu’il est présent en excés dans les systemes
etudiés (Kag/so;- = 2,01x10° M~1.S7! et Kag/no- = 11x10° M~1.S™1) par abstraction d'hydrogene
(Eq. 1Vv.37), formant un radical poly-hydroxycyclohexadiényle (poly-HCD®) [251-252].
Ce dernier est connu pour réduire le Fe'"' dans le systtme Fenton [252-253].
De méme, le poly-HCD" dans le processus Fe''-AG/PMS pourrait également réagir avec le Fe'"
pour produire du Fe' et de lacide poly-hydroxybenzoique (poly-HBA) (Eqg. 1V.38).
Ce dernier peut participer a une autre réaction de transfert d'électron avec le Fe'" (Eq. 1V.39) [252].
Les quinones générées a partir de I'étape initiale de réaction (Eq. 1V.39) seraient continuellement
attaquées par SO4~ et 'OH pour donner des produits a cycle ouvert (Eg. 1V.40) [254].
Ces derniers seraient décomposés suivi de I’attaque par SO4™ et "OH afin de produire de l'acide
formique, de l'acide acétique et de I'acide oxalique. Pour la suite du mécanisme, les intermédiaires
d’oxydation (prod-int) de produits a cycle ouvert ont été impliqués dans la récupération du Fe'
(Eq. IV.41-1V.42).

AG+ SO} /HO® - poly — HCD" (IV.37)
poly — HCD* + Fe!' — poly — HBA + Fel! (1V.38)
poly —HBA+ Fe' - tetHBA—BQ+ Fell (1V.39)
BQ + SO /HO® — produits a cycle ouvert (1Vv.40)
produits a cycle ouvert + SO;~ /HO* — prod —int* (Iv.41)

prod —int" + Fe''' — produits a cycle ouvert + Fe!l (1V.42)
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Schéma 2 : Mécanisme proposé pour I'activation du PMS par le Fe''' en synergie avec
les polyphénols. 1ére étape : Cycle redox du fer médié par les radicaux aromatiques ;

2eme etape : Produits a cycle ouvert médiés par le cycle redox du fer [234].

« Effet du pH initial de la solution

Le pH est également un facteur clé qui mérite d'étre pris en compte, en particulier dans
les applications pratiques. Pour déterminer la plage du pH appropriée des systémes étudiés
Fe'-AG/PS (0,1 mM; 5 mM) et Fe''-AG/PMS (0,1 mM; 0,1 mM), des expériences
ont été menées a ’obscurité et a température ambiante avec différents pH initiaux de 3,14 a 8,81
dans I'élimination de 0,05 mM d'IBP.
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Figure 1V.19 : Effet du pH initial sur la dégradation de I’IBP (0,05 mM) en présence de -
(@) PS (5 mM), (b) PMS (0,1 mM), [Fe"'-AG] = 0,1 mM -0,2 mM, T =293 + 2 K.

Les résultats de la figure 1\VV.19 montre qu'il y a une proportionnelle corrélation entre I’efficacité
d’oxydation et les valeurs du pH initiales de 3,14 a 5,22 dans le systéme Fe''-AG/PS
et de 3,21 a 7,09 dans le systeme Fe''-AG/PMS. Par ailleurs, la dégradation optimale
a été observée a pH 5,22 par le systtme Fe''-AG/PS avec une disparition de 99,31%
et a pH 7,09 par le systéme Fe'''-AG/PMS avec 92,54% de dégradation aprés 5 heures de réaction.
De plus, les constantes de vitesses du pseudo-premier ordre étaient estimees
2 Kpei_pgpspus = 1,84x1072 min™" et Kpemi_pgpmspuz = 2:94x107? min™ apres 1 heure
de réaction. On remarque que I’utilisation du complexe Fe''-AG a étendu les plages de pH pour
les systemes Fe''-AG/PS et Fe'-AG/PMS, ce qui était limité par les oxydations classiques en
présence du fer libre (pH = 3,0) [255-256].

De méme, la formation du Fe'' est identique aux cinétiques de disparition de I'IBP comme
mentionnée dans la figure 1V.20. En effet, la quantité formée de Fe' est rapide et importante
pour les premiers temps de réaction avec une quantification maximale estimée a 8,93x102 mM
en présence de 5 mM en PS a pH 5,22 et 7,68 x102 mM avec 0,1 mM de PMS a pH 7,09.
Puis, elle a diminué progressivement pour les heures suivantes du traitement.

Dans la gamme de pH acide 3,14 - 6,58, l'augmentation observée du taux de dégradation de I'I'BP
a été principalement attribuée a sa forme d'existence variée en fonction du pKa (pKa = 4,80).
Le groupe carboxyle sur l'anneau benzénique de [I'IBP s'est progressivement hydrolysé
et est devenu COO™ [257], qui a été plus facilement attaqué par SOs~ [258]
(Kigpso;- = 1,97x10° M~1.871 [179]). Lorsque le pH dépasse 7,0, d’une part, I'AG existe sous
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forme danion gallate avec une faible capacité de réduction [196]. Le recyclage Fe'!/Fe"
était significativement limité, ce qui a attribué a la diminution de la formation du Fe'"
et par conséquent l'efficacité de décomposition de I'IBP était réduite. D’autre part, la réaction des
radicaux SO4"~ avec les anions hydroxyle aura lieu en formant ainsi les ‘OH. Ces derniers peuvent
étre générés par la réaction d'oxydoréduction dépendante du pH entre H.O/HO™ et SOs ™
(Eq. 1V.43 et 1V.44) [80]. Nos résultats sont similaires avec ceux rapportés dans la littérature
[231, 234, 237, 248].

SO; + H,0 - SO;~ + HO® + H* K < 1x10°M~L.S™1 (1v.43)
SO~ + HO” - SO~ + HO® K=6,5x10"M"1S1! (IV. 44)

En plus, la décomposition alcaline du PMS aura lieu en produisant ainsi les radicaux SOs™
qui se transforme en radical "OH. Le mécanisme réactionnel de la décomposition alcaline du PMS

en solution est présenté sur les équations suivantes (Eq. V1.45-V1.49) [119].

HSO; + H,0 — H;0% + SO2~ (IV.45)
SOZ~ +H,0 — H,0, + SO%~ (IV. 46)
H,0, + H,0 —» H3;0* + HO; (1V.47)
HSO; +HO; - H,0 + SO~ + 03 (IV.48)
HSO; +HO; - 2HO® + SOZ~ (IV.49)
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Figure 1V.20 : Formation des ions ferreux en fonction du pH initiale de la solution en présence
de : (@) PS (5 mM), (b) PMS (0,1 mM) sur la dégradation de I’IBP (0,05 mM),
[Fe''-AG] = 0,1 mM-0,2 mM, T =293 + 2 K.

« Effet de la concentration en ibuprofene

Pour mettre en exergue I’influence de la concentration du substrat sur le déroulement de la réaction
d’oxydation au méme titre que le systéme précédent (Fe''-AG/H,0.), des expériences
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ont été effectuées sous différentes concentrations initiales d’IBP de 0,01 a 0,1 mM, tout en
maintenant la concentration en complexe Fe'-AG, PS et PMS constante a 0,1 mM, 5 mM
et 0,1 mM respectivement en absence de la lumiére et sous une température ambiante. Avec
I’augmentation de la concentration en substrat, I’allure des cinétiques de disparition mentionnée
sur la figure 1V.21 reste globalement inchangée. En se passant de la forte a la faible dose en
substrat, Defficacité de I1’élimination s’améliore (Tableau IV.3 et figure en insertion)
et par conséquent, la dégradation prend moins de temps lorsque la concentration est plus faible.
Cette tendance s’explique simplement par la compétition entre les produits intermédiaires

de dégradation et le nombre de molécule de I’IBP dans les solutions concentrées.
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Figure 1V.21 : Effet de la concentration en substrat en présence de : (a) PS (5 mM)
et (b) PMS (0,1 mM), [Fe"'-AG] = 0,1mM -0,2 mM, pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

Insertion : Cinétique de disparition en fonction de la concentration en IBP.

Tableau V.3 : Taux d’oxydation, la constante cinétique et le coefficient de détermination pour

les deux oxydants.

Oxydant PS PMS
[IBP] (mM) | Kx 10 (min™) R? (%) % de Kx10° R?(%) % de
degradation (min™) degradation
1x10? (mM) 10,510 0,992 94,43 4,430 0,951 36,19
5x 102 (mM) 9,180 0,935 99,64 29,35 0,986 92,54
1x10% (mM) 1,480 0,938 99,13 1,460 0,958 19,67
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1V.3.2.2. Etude mécanistique

» Effet de I’oxygéne sur la dégradation de PIBP par le systéme Fe'''-AG/PS ou PMS
L'oxygene est 'un des plus importants paramétres dans les réactions d’oxydation catalytiques.
Son influence interpénétre sur 1’équilibre de la réaction et intervient dans la formation des especes
réactives durant le processus de dégradation. Donc, il est nécessaire d’étudier sont effet sur la
dégradation de I'IBP en menant des expériences en solution aérée et désaérée.

Pour les solutions en absence d’oxygene, nous avons barboté par I’azote pendant 30 minutes
le mélange IBP/Fe'"'-AG (0,05 mM ; 0,1 mM) avant d’initier la réaction d’oxydation de I’'IBP par
I’ajout du PS (5 mM) ou PMS (0,1 mM). Toutes les expériences ont été réalisées dans un milieu
neutre et sous une température ambiante. Les résultats sont présentés dans la figure 1V.22.
L’oxygene a contribué de maniere moins intense avec une légere inhibition pour les systémes
Fe'l-AG/PS et Fe''-AG/PMS a pH neutre. Dans le milieu oxygéné, l'efficacité de dégradation
de I'IBP par les deux systemes étudi€s était de 99,64% en présence du PS et 92,54% avec PMS
apres 5 heures de réaction. Par contre, en absence d’oxygene, la dégradation a Iégerement diminué
de I’ordre de 83,57% et 76,30% des deux systémes Fe'"-AG/PS et Fe''-AG/PMS respectivement
pour le méme temps de réaction. En signalant que I'O. a été impliqué dans l'activation du PS
avec 16,07% et du PMS avec 16,24%. En effet, le Fe'' généré par la réduction du Fe'"' en présence
d’AG peut réagir avec 1’0z pour produire le radical superoxyde (O2") (Eq. 1V.50) [259]. Le radical
O2" présente une large gamme de réactivité et de potentiel redox et peut agir a la fois comme agent
oxydant et réducteur [260-261]. Ce dernier est active rapidement en présence du PS ou PMS
générant ainsi le radical SO4™ par une étape de transfert d'un électron (Eq. I1V.51 et 1V.52)
[234, 262]. En raison de la voie dactivation supplémentaire, les espéces réactives seraient
continuellement générées et favorisent par conséquent la dégradation de I’IBP. Ces constatations

et résultats sont en bon accord avec ceux d'autres recherches [72, 263].

Fe?t + 0, - Fe3* + 05 (1V.50)
05" + S,03~ - SOy + S0~ + 0, (Iv.51)
05" 4+ HSO; - SO; + 0, +HO™ (IV.52)

92



Chapitre IV : Dégradation catalytique de I’ibuproféne par différents POAs

1,04 a) 1,0 b)
0,8~ 0,8

E 0.6 —=— Milieu désoxygéné E 06+ —*— Miliey déSOX,yg,éné

= —e— Milieu oxygéné = —e— Milieu oxygéné

% 0,4 % 04
0,2 0,2
010 T T T T T T I v T 010 T T T T T T T T T T

0 60 120 180 240 300 0 60 120 180 240 300
Temps (min) Temps (min)

Figure IV.22 : Disparition de I'IBP (0,05 mM) par les systémes : (a) Fe'"'-AG/PS
et (b) Fe''-AG/PMS en présence et en absence de I'oxygene, [Fe""-AG] = [PMS] = 0,1 mM,
[PS]=5mM, pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

« Effet de différents inhibiteurs sur la dégradation de ’'IBP

Les contributions des radicaux a la degradation de I'IBP ont également été identifiées
par les expériences de piégeage. Sur cette base, 1% d’alcool tert-butylique (t-BuOH)
0,3 mM du chloroforme (CHCIz) et 2% du méthanol (MeOH) ont été introduits dans les mélanges
IBP/Fe''-AG/PS et IBP/Fe'"-AG/PMS a pH neutre et a température ambiante. Les résultats
sont présentés dans la figure 1VV.23. Le t-BuOH ne pouvait entraver que les radicaux ‘OH de
maniére sélective et les radicaux SO4 restaient toujours présent dans la solution
car la constante de vitesse de réaction du second ordre du t-BuOH et du radical ‘OH était presque
trois fois plus élevée que celle du radical SOs4™ (Ki-puonno = 6x108 M~1.S71) [217]
(Ke—puonso;- = 9,1x10° M~1.S71) [264]. Apreés l'ajout du t-BuOH dans les systémes Fe'"'-AG/PS
et Fe'''-AG/PMS environ 89% et 78% de I'|BP était encore dégradé aprés 5 heures de réaction.
Cela indigue que la dégradation de I'lBP dans les deux systemes est principalement causée par les
radicaux SO4"". Ces résultats sont en bon accord avec ceux obtenus dans la littérature [231, 245,
265]. 1l est bien connu que le MeOH réagit non seulement avec les radicaux “OH mais aussi avec
SO+ Kmeonno* = 1x10° M™1.S7* [266] et Kyeon,so;- = 3,2x107 M~1.S7 [267]. Cependant, la
vitesse de dégradation était relativement retardée. Cela signifie que SO4™ et "OH sont tous deux
impliqgués dans la décomposition de I'IBP pour les deux systemes eétudiés [231].
Par ailleurs, I’addition du CHClz dans les procédés étudiés a montré une inhibition importante
indiquant ainsi la contribution des radicaux Oz lors du processus de dégradation. Comme
mentionnée dans la partie précédente (effet de 1’oxygéene), les radicaux O™ activent directement
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le PS ou PMS afin de produire les radicaux SO4". Ce résultat est parfaitement en accord avec
celui obtenu par Lui. Y et al. [179], ou O>" est également impliqué dans la dégradation de I'IBP
dans le sol. Les résultats de la RPE montrent que les trois principales espéces actives (HO", SO4™~
et O2") existaient dans les deux systemes étudiés, ce qui est en accord avec le test de piégeage

[235, 238, 266]. En outre, la présence de I’AG a considérablement amélioré la production des trois
especes réactives.

1,0 —=—avec CHCI, a) 1,04 —=—avec CHCI, b)
—e— avec MeOH —e— avec MeOH
0.8 avec t-BuOH 0.8 avec t-BuOH
' —w¥— sans inhibiteur ' —w¥— sans inhibiteur

£ 0,61 & 061
0 0
B 041 B 041

0,21 0,21

v
v ¥ —v
010 T T T 1 1 010 T T T T T
0 60 120 180 240 300 0 60 120 180 240 300
Temps (min) Temps (min)

Figure IV.23 : Disparition de I'IBP (0,05 mM) par les systéemes  (a) Fe''-AG/PS
et (b) Fe''-AG/PMS en présence et en absence d’inhibiteurs, [Fe""-AG] = [PMS] = 0,1 mM,
[PS] =5 mM, [CHCI3] = 0,3 mM, [t-BuOH] = 1%, [MeOH] = 2%,
pH=7,0+0,1,T=293+2K.

IV.3.3. Minéralisation

L’objectif principal de I’étude de la dégradation d’un polluant organique en solution aqueuse
est la minéralisation. Pour cela, nous avons suivi I’élimination du carbone organique totale (COT)
au cours de I'oxydation catalytique de I'IBP dans le mélange IBP/Fe'"-AG/oxydant en solution
aqueuse neutre et a température ambiante. Les taux d’abattement du COT en fonction
du temps de réaction sont reportés sur la figure 1V.24. Les résultats en insertion montrent qu’aprés

24 heures de réaction, 85,8% et 54% d’IBP ont été minéralisés en présence du PS et PMS
respectivement.
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Figure V1.24 : Evolution du COT de I'|BP (0,05 mM) par le systéme : (a) Fe''-AG/PS
et (b) Fe"-AG/PMS, [Fe-AG] = [PMS] = 0,1 mM, [PS] = 5 mM,
pH=7,020,1, T =293+ 2K,

IV.4. Conclusion

Dans la présente étude, la dégradation de I'IBP induite par le complexe carboxylique Fe''-AG
en présence de trois oxydants a savoir H.O, PS et PMS en phase homogéne neutre a été examinée.
Aucune interaction n’a été observée lors de 1’étude du mélange IBP/Fe'"'-AG (0,05 mM/0,1 mM)
a I’obscurité et a température ambiante.

Dans une étape préliminaire, une influence négligeable dans le processus de dégradation de I'IBP
a été obtenue par I’introduction de I’AG seul dans les mélanges IBP/H2O>, IBP/PS et IBP/PMS
a pH neutre et a température ambiante.

L’activation des différents oxydants par le Fe'" libre ou chélaté a montré que la meilleure efficacité
pour la dégradation de I'IBP a été obtenue en présence du fer complexé. Cela est principalement
da a la présence de I’AG qui est un bon agent réducteur.

Pour optimiser les conditions expérimentales certains paramétres ont été examinés et on fait
ressortir les conclusions suivantes :

L’étude catalytique des systémes Fe''-AG/H.0,, Fe''-AG/PS et Fe"-AG/PMS a pH neutre
et a température ambiante a montré une bonne corrélation entre I’efficacit¢ de dégradation
et ’augmentation de la dose en oxydants. Les concentrations optimales ont été observees 8 5 mM
pour le H20O2 et PS, ainsi de 0,1 mM pour PMS avec des disparitions de 95,96%, 99,64% et 92,54%
respectivement. Au-delas de ces concentrations un ralentissement dans le processus de dégradation
a été observé dans les systémes Fe''-AG/PS et Fe'''-AG/PMS.
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L’influence de la concentration en complexe Fe''-AG montre un effet positif sur I’élimination
de ’IBP avec une concentration optimale de 0,1 mM. De plus, le rapport molaire optimal Fe'":AG
a ¢été observé avec la steechiométrie 1:2. Le taux de dégradation de I’'IBP est inversement
proportionnel a sa dose initiale. La dégradation de I'IBP induite par le complexe Fe''-AG
est fortement liée au pH du milieu réactionnel. L’oxydation optimale a été observée dans le milieu
acide (pH 3,02 et pH 5,22) et neutre (pH ~ 7,0) pour les systémes Fe''-AG/H,0,, Fe''-AG/PS
et Fe''-AG/PMS respectivement.

L’aspect mécanistique du processus catalytique d’oxydation de I’IBP a été également examiné
par le biais de I’oxygéne, tertio-butanol, méthanol, et chloroforme et montre que :

Un phénomene d’inhibition a été observé dans le milieu désoxygéné lors du processus
de dégradation de I'IBP en présence du complexe Fe''-AG et de différents oxydants a pH neutre
et a température ambiante. L’utilisation de différents piégeurs a montré la contribution des
radicaux ‘OH, SO et O2".

L’étude de la minéralisation suivie par le COT a montré qu’aprés 24 heures de réaction, la
dégradation de I’IBP par les différents processus a suivi I’ordre délimitation suivant : 88,81% avec
le systtme Fe-AG/H,0, > 85,8% avec le systtme Fe''-AG/PS > 54% avec le systéme
Fe''-AG/PMS.
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Chapitre V. Dégradation catalytique du propranolol par différents POAs en solution
aqueuse neutre

La démarche globale adoptée dans cette partie de ce travail est similaire a celle de I’ibuproféne
(IBP). L’étude du mélange PRO/Cu"-AT/oxydant a été entreprise dans un milieu neutre
en absence de lumiere et sous une température ambiante. Par ailleurs, les paramétres
expérimentaux ont été également optimises.

V.1. Etude comparative de la dégradation du PRO par les procédés Cu''/H.O2, Cu'/PMS
(pH 3,0) et Cu"-AT/H,0,, Cu"-AT/PMS (pH 7,0)

La figure V.1 présente la dégradation du PRO (0,05 mM) par différents systemes dans lesquels
les concentrations initiales en acide tartrique (AT), Cu'" et oxydants (H.02 ou PMS) étaient fixées
almM, 0,1 mM et 5 mM respectivement. Une dégradation négligeable a été observée
dans les mélanges PRO/AT/H202 et PRO/AT/PMS a pH neutre. Cela montre que I’AT n’a aucune
capacité a activer I'un des deux oxydants et la faible dégradation est probablement due a une
oxydation classique [268]. Par contre, le systéme Fenton-like Cu'//oxydant a entrainé une légére
dégradation du PRO, environ 38% d’élimination en présence de H20- et 47% avec le PMS ont été
obtenues aprés 5 heures de réaction. Ceci peut étre expliqué par la réduction du Cu" en Cu'
en présence de I’'un des deux oxydants par une étape intermédiaire de la formation d’un complexe
Cu''-oxydant, et par conséquent, de la production lente des radicaux HO, et SOs"~ (Eq. V.1 et V.3)
qui sont caractérisés par un faible potentiel d’oxydation et de la haute sélectivité [44, 268].
De maniere similaire au Fe, le Cu peut également activer le H.Oz ou le PMS en créant ainsi la
réaction de Fenton-like par la production des radicaux HO et SO4™ (Eq. V.2, V.4 et V.5) [44,
269].

Par ailleurs, le systéeme classique Fenton-like nécessite d’opérer la réaction en milieu acide afin
d’éviter la précipitation du métal en solution. Pour cette raison, nous avons pensé a introduire
un agent chélatant afin d’appliquer la réaction de Fenton-like dans des conditions naturelles

de pH et d’augmenter le potentiel d’oxydation du systéme Cu''/oxydant.

Cu'' +H,0, - Cu'+ H* + HO; K=46x10M"1,s1 (V.1)
Cu' +H,0, - Cu' + HO® + HO~  K=4x10°M~1. st (V.2)
Cull + HSO; —» Cu'+ H* +50%” (V.3)
Cu' + HSO; — Cu''+ H* +50;” (V.4)
Cu! +HSO; - Cull + SO~ +HO* (V.5)
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En revanche, I'utilisation du complexe Cu'-AT a considérablement renforcé la capacité
d'oxydation des deux systemes de type Fenton-like catalysés par le cuivre, ce qui a permis
d'éliminer le PRO avec une disparition quasi complétement 98,99% par le procédé Cu'"-AT/H,0;
et 98,03% par le procédé Cu'-AT/PMS au bout de 5 heures de réaction. Ceci est di a la présence
d’AT.

D’autres recherches ont montré que I’AT est un bon agent complexant du Fe qui empéche
la précipitation du fer, améliore le recyclage du Fe'''-AT/Fe''-AT, et donc augmente son efficacité
d'utilisation [270-271]. De plus, I’AT pourrait modifier le potentiel redox du Fe'/Fe'
et affecter la réactivité du Fe' avec le H-O, [272]. De maniére analogue au Fe, I’ajout de I’AT aux
systémes Cu''/H,0O2 ou Cu"/PMS peut également accélérer la conversion du Cu" en Cu' (Eq. V.6
et V.8) [268]. Une autre étude suggére que I'AT peut fortement améliorer la récupération du Cu!'
dans le procédé héterogéne de photo Fenton-like, en utilisant le CuFe204 comme catalyseur, et que
le Cu' généré subit des réactions homogeénes de type Fenton [273]. Par conséquent, I’activation
catalytique des deux oxydants s’effectue spontanément en présence du complexe Cu'-AT
en décomposant le H2O2 ou le PMS afin de produire les radicaux ‘OH et SO4™ responsables
de la dégradation du PRO (Eq. V.7, V.9 et V.10) [268-269, 274]. Une autre étude proposée par
Pham. A. N et Wait. T. D [275], a supposé qu’en absence d’irradiation, le complexe Cu'-AT
peut étre generé par le biais d'une voie de transfert d'électron métal-ligand en présence des radicaux
réducteurs tels que HO2/O.>" (Eq. V.11).

Cu'' — AT 4+ H,0, - Cu' — AT+ H* + HO; (V.6)
Cu' — AT +H,0, - Cu —AT + HO™ + HO* (V.7)
Cum — AT + HSO; - Cu! — AT+ H* + SO%~ (V.8)
Cu' — AT + HSO; - Cu! —AT+S0;” + OH- (V.9)
Cu' — AT + HSO; — Cu'l — AT +HO® + SO%" (V.10)
Cu'l — AT +HO3/05 — Cul —AT + (H* +0,)/ 0, (V.11)

Par ailleurs, les vitesses initiales des systémes Cu'-AT/H,0, et Cu"-AT/PMS ont été calculées
et trouvées comme etant egales a Kcyn_ar/m,0, = 0,38 min™" et Keyn_pr/pys = 1,1 min~!
respectivement. Les résultats obtenus montrent que la vitesse de réaction du systeme
Cu'-AT/PMS est supérieure a celle du systéme Cu'"-AT/H,0.. Ce fait peut étre expliqué par la
production a la fois des radicaux "OH et SO4™ responsables de la dégradation du PRO lors de
I’activation du PMS par le Cu''-AT. Cependant, les radicaux SO4"~ dans le systéme Cu'-AT/PMS
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sont majoritairement impliqués dans la disparition du PRO car la constante de réaction entre le
radical SO4™ et PRO était de I'ordre de Kpro,so;- = 6,77x10° M~1. S~ [276]. Elle était 39 fois
supérieure a celle du PRO et "OH Kpgo/no+ = 1,73x10% M~*.S~* [277]. Donc, nous pouvons
conclure que le systéme Fenton-like modifié catalysé par le complexe Cu'-AT est le systéme
catalytique le plus performant dans la dégradation du PRO quel que soit I’oxydant utilisé.
Ceci peut étre justifié par la présence de I’AT dans le systéme Cu'/oxydant qui a fait augmenter
le potentiel rédox du couple Cu'-AT/Cu'-AT [273] en affectant ainsi sur la réactivité catalytique

des oxydants H.O, et PMS en présence du complexe Cu'-AT.

1,01 a) 1,01 b)
\\-\_
\ - -
018 | \\\‘\_‘ O’8 |
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x x
[ [
g 0,4- g 0,4-
= —a— AT/HZO2 pH=7,14 = —a— AT/PMS pH=7,09
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Figure V.1 : Etude comparative de la disparition du PRO (0,05 mM) par : (a) H202 (5 mM)
et (b) PMS (5 mM) par les systémes Fenton-like et Fenton-like modifié, [Cu''] = 0,1 mM,
[AT] =1 mM et [Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM, T =293 + 2 K.

V.2. Oxydation chimique du PRO en présence de H.O. ou PMS induite par le complexe
Cu"-AT a pH neutre en solution aqueuse
V.2.1. Etude paramétrique
« Effet de la concentration en oxydant
L effet de la concentration en oxydant sur la vitesse de dégradation du PRO (0,05 mM) a été étudié
a I"obscurité et a température ambiante. Les concentrations en H2O. ou PMS ont été variées entre
0,1 mM et 50 mM a pH 7,0 en présence du complexe Cu"-AT (0,1 mM). Les résultats obtenus
sont presentés sur la figure V.2. En absence de I'un des deux oxydants, une dégradation
négligeable du PRO a été observée. Par ailleurs, I’efficacit¢ des systémes Cu'-AT/H,O:
et Cu'-AT/PMS augmente avec |"augmentation de la dose en oxydant introduite initialement dans
le milieu. Une dégradation de 78,78% a 98,99% a été obtenue dans la gamme de concentration de
H202de 0,5 mM a 5 mM. Cependant, I’élimination du PRO par le PMS avec des concentrations
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variées de 0,1 mM a5 mM est de 13,52% a 97,56%. La meilleure dégradation a été observée pour
une dose optimale de 5 mM en H>O, et PMS. Ceci est d0 a la décomposition du H2O, et PMS en
présence du complexe Cu'-AT afin de produire les radicaux "OH et SO4"~ (Eq. V.7, V.9 et V.10).
Pour des doses supérieures a 5 mM en oxydants, (10 - 50 mM), un effet régressif dans le processus
de dégradation a été observé. Ceci pourrait étre attribué a l'excés de H.02 et PMS qui ont réagi
avec les radicaux ‘OH et SOs~ (Egq. V.12-V.14) produisant ainsi les
radicaux HOy" et SOs™~ de faible potentiel d’oxydation Ej,. = 2,80V > Egoé =0,36V [278]
Ego;- =310V > Ego.- = 1,10V [279]. En outre, la recombinaison de "OH et SOs~

(Eg. V.15-V.17) a egalement contribué a la baisse de I'efficacité de dégradation du PRO [146, 280,

15, 281-282].
H,0, + HO® — HO} + H,0 K=27x107 M~1.s"1 (V.12)
HSOZ + HO® — SOL + H,0 K=1x107 M-1s-! (V.13)
HSO; + SO;” — SO:™ + SO3™ + H* K=1x10°> M~.S! (V.14)
HO* 4+ HO* - H,0, K=55x10° M~1.§1 (V.15)
SO3™ + S0;~ — S, 05" K=44x108 M~1s1 (V.16)
SO;” + HO® - HSO; K=095x101" M~1.571 (V.17)

1,0 a) 1,0 -\.\‘ b)
0,8 —=—[H0,]=0mM 0,81 —=#— [PMS] =0 mM
——[H,0,]=05mM —e—[PMS]=0,1mM

- [H0]=1mM =< [PMS] = 1 mM
8 0,6 [HO]=5 mM 8 0,6 —v— [PMS] =5 mM
[ [HZOZ] - 10mM a [PMS] =10 mM
5 272~ 5 —<¢— [PMS] = 50 mM
S 041 + ¢ [H,0,]=50mM ¢ 044 <
a a « .

0,2 0,2

v
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Figure V.2 : Effet de la concentration en oxydant (a) H20., (b) PMS sur la dégradation
du PRO (0,05 mM) en présence du complexe Cu'-AT (0,1 mM), pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

« Effet de la concentration initiale en complexe Cu''-AT
La concentration du complexe en tant que catalyseur est un paramétre important dans le processus

homogene de la dégradation qui influence fortement 1’efficacité de 1’élimination des polluants
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émergents en solution aqueuse. Pour cela, des expériences ont €té menées en absence
et en présence du complexe Cu'-AT de 0,05 mM a 0,65 mM sur la dégradation du PRO (0,05 mM)
en solution aqueuse neutre, a I’obscurité et a température ambiante.

Le suivi par HPLC de la dégradation du PRO montre que I’ajout de H202 ou du PMS pouvait
oxyder légérement le PRO sans addition du catalyseur Cu''-AT a la solution dans les conditions
expérimentales actuelles (Fig V.3). Environ 13% et 18% ont éte obtenus aprés 5 heures de réaction
dans les mélanges PRO/H,0; et PRO/PMS respectivement. Ce fait pourrait étre expliqué par une
oxydation classique du PRO en présence de ’'un des deux oxydants. En effet, le PMS, en tant
qu’espéce sélective (E° = 1,82 V [120]), est capable d’oxyder directement une variété de polluants
organiques dans I’eau avec des espéces riches en électrons [283-285]. Dans notre cas, le PMS
décompose directement le PRO qui contient un hétéroatome N et O selon les réactions suivantes
[267] (Eq. V18-V.21).

SO2~ + H,0 + 2e” (duPRO) — SO%~ + 2HO™ (V.18)
HSO; + 1e” (duPRO) — SO3~ + 2HO™ (V.19)
SO;” +1e” (duPRO) - SO%- (V.20)
HSO; +SO0Z~ - HSO; + SO%™ + 10, (V.21)

Cependant, 1’addition de petits volumes en complexe accélére la cinétique d’oxydation
des deux systemes etudiés dans la gamme de concentration de 0,05 mM a 0,10 mM.
En effet, des disparitions de 17,68% a 98,99% par le systéme Cu''-AT/H.0- et de 87,19% & 97,56%
pour le systtme Cu'-AT/PMS ont été obtenues pour les doses en complexe Cu'-AT
de 0,05 mM a 0,10 mM. L’augmentation de la dose du catalyseur Cu'-AT conduite a une
production importante des radicaux ‘OH et SO;" résultant de I’activation des oxydants
(H202 et PMS) par le complexe Cu'-AT. Cependant, pour des concentrations en Cu'-AT
supérieures a 0,1 mM, la dégradation du PRO ralentit. Par ailleurs, lorsqu'une dose du complexe
plus élevée est employée, le Cu' généré par la réaction avec le H.O, ou PMS probablement agit
comme un puissant inhibiteur de radicaux "OH et SO~ comme mentionnée dans les réactions

ci-dessous (Eq. V22 et V.23) ce qui conduit a une faible dégradation du PRO.

Cut + HO* - Cu?*+ HO™ (V1.22)
Cut + SO~ - Cu?* + S0%- (VL.23)
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Figure V.3 : Effet de la concentration en complexe Cu'"-AT en présence de : (a) H20, (5 mM)
et (b) PMS (5 mM) sur la disparition du PRO (0,05 mM), pH=7,0+ 0,1, T =293 + 2 K.

« Effet du rapport molaire Cu':AT

La steechiométrie de la composition par le complexe Cu''-AT est un facteur trés important dans le
processus de dégradation du PRO (0,05 mM). Dans cette partie, nous nous sommes intéresses
donc a déterminer le rapport molaire optimal Cu': AT nécessaire au procédé étudié. Pour cela, la
dose en ion cuivre était maintenue constante a 0,1 mM et la concentration en AT était variée
de 0,1 mM a 2 mM. L’initiation de réaction s’effectuec en présence de 5 mM en oxydant
(H202 ou PMS), ainsi que les expériences ont éte effectuées dans un milieu neutre et a tempeérature
ambiante. Les résultats de la figure V.4 montre que le taux d’oxydation du PRO est proportionnel
a ’augmentation du rapport molaire Cu'":AT. En effet, le pourcentage de disparition du PRO avec
les rapports molaires Cu':AT de 1:1 jusqu’a 1:5 passe de 93,77% a 98,61% avec le systéme
Cu'-AT/H,0; et de 75,68% a 93,96% avec le systeme Cu''-AT/PMS. Tandis que la dégradation
optimale a été observée avec la steechiométrie Cu'':AT de 1:10 pour les deux systémes.
Des recherches antérieures [94, 38] ont prouvé que le Fe et le Cu nécessitent des concentrations
élevées en AT pour assurer une complexation totale du métal.

Dans le cas ou les rapports molaires sont inféricurs a 1:10, ’efficacité de dégradation des deux
systémes étudiés diminue avec la diminution du rapport molaire Cu" : AT qui influence directement
la concentration totale en ions cuivreux dans la solution. Ce résultat pourrait s’expliquer par la
diminution de la concentration en Cu" soluble qui se trouve sous forme d’un complexe Cu'-AT.
En effet, ’addition de quantité insuffisante du ligand (AT) (de 0,1 mM a 0,5 mM) a une solution
contenant du Cu'" (0,1 mM) en milieu neutre conduite a la précipitation de ces derniers, due au pH

du milieu réactionnel, car le cuivre non complexé est soluble dans une gamme de pH de 3,0 a 5,0,

102



Chapitre V : Dégradation catalytique du propranolol par différents POAs

ce qui explique la faible efficacité de dégradation du PRO pour les rapports molaires Cu':AT 1:1,
1:2 et 1:5. Par ailleurs, un ralentissement dans le processus de dégradation du PRO a été observé
lorsque le rapport Cu'' :AT était supérieur a 1:10 avec les deux systémes étudiés. En effet, ’AT,
en tant qu’acide organique, entre en compétition avec le PRO pour consommer les radicaux ‘OH
[273]. La constante de réaction entre le radical ‘OH et ' AT a pH 7,0 et & 25°C était de I’ordre de
Kat/mos = 6,5x108 M~1.S71 [286]. Elle était proche a celle du PRO et le méme radical
Kpro/mo+ = 1,73x10% M~1.S~1 [277] ce qui explique I’impact inhibiteur de I'€limination du PRO
avec le rapport molaire Cu'' :AT 1:20 dans le cas du systéme Cu'"-AT/H,0s..

Pour le systéme Cu'-AT/PMS, I’excés d’AT réagit avec le PMS afin de donner le composé
(acide tartronique semi aldéhyde) [287] ce qui conduit a la faible efficacité de dégradation du PRO
avec le rapport molaire Cu' :AT de 1:20 (Eq. V.24).

MII

AT + PMS — Acide taratronique semi — aldéhyde + COyg (V.24)

1,0 10 b —s—Cu": AT =0,1 (mM): 0,1 (M)
—e—Cu" AT=0,1 (mM) : 0,2 (mM)
0,8 0,84 Cu": AT=0,1(mM): 05 (mM)
—v—Cu": AT=0,1 (MM) : 1,0 (mM)
o o Cu': AT=0,1 (mM) : 2,0 (mM)
O 0,6 0O 0,6
x x
oy g N
g 044 S 044
0,2 0,2
v
00 R S S 00 +—TF— T ——F—F
0 60 120 180 240 300 0 60 120 180 240 300
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Figure V.4 : Effet du ratio molaire Cu'":AT en présence de : (a) H202 (5 mM), (b) PMS (5 mM)
sur la disparition du PRO (0,05 mM), [Cu"] = 0,1 mM, pH=7,0+0,1, T=293 + 2 K.

« Effet du pH initial de la solution

Il a été rapporté que le pH de la solution peut affecter le mécanisme d'activation des oxydants
(H202 et PMS) [15, 124]. Pour expliquer ce résultat, nous avons fait varier ce parameétre
dans Délimination en phase homogéne du PRO en présence du complexe Cu'-AT.
En effet, une série de tests a été évaluée a I’obscurité et a température ambiante en mélangeant
0,05 mM du PRO avec 0,1 mM du complexe Cu"-AT. Puis, le pH du milieu réactionnel
du mélange PRO/Cu""-AT a été ajusté avec 1’acide perchlorique HCIO4 (0,1 mM) et la soude
NaOH (0,1 mM) pour obtenir la gamme du pH comprise entre 1,52 et 9,38. Enfin, la réaction
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est initiée par 1’ajout de 5 mM de H2O> ou du PMS. Comme le montre la figure V.5, le pH influence
de maniére positive le processus de dégradation dans le systéme Cu'-AT/H.0;, dont la vitesse de
disparition du PRO augmente avec l’augmentation du pH dans l’intervalle du pH acide
de 1,52 & 3,12. Par contre, la vitesse de réaction d’élimination du PRO par le procédé Cu'-AT/PMS
augmente avec I’augmentation du pH dans une gamme de pH plus large en passant du milieu acide
vers le milieu neutre (pH compris entre 3,24-7,12). Le résultat de la dégradation du PRO dans le
systtme Cu'-AT/H,O, est en bon accord avec celui obtenu par Guo. J et al. [38].
En effet, ils ont observé que 1’¢limination la plus rapide du méthyle orange (MO) assistée par le
systéme Cu''/H,0- et de la lumiére a été obtenue a pH 3,0. Par ailleurs, d'aprés le diagramme de
spéciation du complexe proposé par Marzieh. R et al. [100], I'espéce la plus dominante a pH 3,0
est Cuz(AT)2 qui s’aveére 1’espéce la plus active catalytiquement. Des résultats similaires obtenus
par Lee. H - J et al. [288], montrent que la dégradation du DCF et du CBZ catalysée par le Cu"
présente une cinétiqgue de pseudo premier ordre avec des taux plus élevés a pH 3,0.
Cependant, la vitesse de dégradation du PRO diminue Iégerement pour des valeurs plus élevees
de pH de 8,16 a 9,38 pour les deux systemes. Ce résultat peut s’expliquer par le mécanisme
d’action du PMS rapporté par Ball et Edwards [124] ou l'auto-décomposition du PMS augmente
avec I’augmentation du pH de la solution, et devient maximale a pH 9,0. Dans un milieu alcalin,
le PMS peut étre decompose en radicaux SO4, par la suite ces radicaux se transforment en
radicaux "OH. Nous pouvons donc conclure que les radicaux SO4"~ sont impliqués majoritairement
dans la dégradation du PRO pour un pH neutre avec une constante de réaction
Kprosso;- = 6,77x10° M~*.S71 [276]. Tandis qu'a des valeurs de pH > 8,0, le "OH devient
le radical réactif dominant [289] avec une constante de réaction Kpro/no+ = 1,73x10® M~1.S71

[277] ce qui explique la faible vitesse de dégradation du PRO en milieu basique.
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Figure V.5 : Effet du pH initial sur la dégradation du PRO (0,05 mM) en présence de :
(a) H20, (5 mM), (b) PMS (5 mM), [Cu"-AT] = 0,1 mM -1 mM, T =293 + 2 K.

« Effet de la concentration du propranolol

L’effet de la concentration initiale du PRO sur D’efficacité¢ de la réaction de sa dégradation
a été également pris en considération. Pour cela, nous avons fait varier sa concentration
de 0,025 mM a 0,075 mM en gardant la concentration en complexe Cu'-AT fixe a 0,1 mM, en
présence de 5 mM de H.O ou de PMS. Ces expériences ont éteé effectuées dans un milieu neutre,
a ’obscurité et a température ambiante de 25°C. L’analyse du tableau V.1 et de la figure V.6
montre clairement qu’une meilleure dégradation est obtenue pour une faible concentration en
substrat. Cette observation traduit que le systéme catalytique d’oxydation en phase homogene
correspond bien au traitement des solutions suffisamment diluées. Ce résultat peut s'expliquer de
la méme maniére que le substrat précédent (Chapitre IV, effet de la concentration en IBP).
Tableau V.1 : Taux de dégradation du PRO dans les systémes Cu'"-AT/H,0; et Cu'-AT/PMS

a différentes concentrations du PRO en milieu neutre.

Oxydant H,0, PMS
PRO] (mM) K x 10?2 R (%) % de K x 10?2 R (%) % de
(min™) degradation (min™) degradation
2,5x10% (mM) 6,772 0,966 98,27 6,904 0,956 99,91
5x 102 (mM) 6,074 0,958 98,99 5,952 0,957 98,03
7,5x10" (mM) 0,939 0,952 86,91 0,627 0,965 50,13
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Figure V.6 : Effet de la concentration du substrat en présence de : (a) H202 (5 mM)

et (b) PMS (5 mM), [Cu"-AT] = 0,1 mM -1 mM, pH = 7,0+ 0,1, T =293 + 2 K.

V.2.2. Etude mécanistique

Pour mieux comprendre le processus catalytique des systémes étudiés Cu'-AT/H.0;
et Cu'-AT/PMS en terme d’implication d’espéces radicalaires responsables de la dégradation
du PRO, nous avons évalué le role de I’oxygene sur sa disparition. Dans le méme contexte, 1’effet
des piéges chimiques (le t-BuOH et le CHCIs) ont été également pris en compte

* Role de ’oxygéne moléculaire sur la dégradation catalytique du PRO par les systémes
Cu"-AT/H,0; et Cu"-AT/PMS en solution aqueuse neutre

Puisque I’oxygéne représente trés souvent un paramétre important dans la majorité des voies
réactionnelles lors des processus catalytiques d’oxydation, nous avons etudié son effet
sur la disparition du PRO (0,05 mM) par le systtme Cu'-AT/oxydant (0,1 mM ; 5 mM).
Pour les solutions désaérées, un barbotage a l'azote a été réalisé pendant 30 minutes avant
l'initiation de la réaction d’oxydation du PRO. Les expériences ont été effectuées en solution
aqueuse neutre a I’obscurité et a tempeérature ambiante. Les résultats présentés sur la figure V.7
laissent penser que la carence en oxygeéne ralenti légérement I’élimination du PRO dans les deux
systémes étudiés. Ce résultat pourrait étre di au fait que I'oxygéne dans le systéme Cu"-AT/H.0-
pourrait augmenter la production de Oz~ avec la réduction du Cu" en Cu'. Ce dernier réagit
rapidement avec les radicaux O afin de produire le H>O> selon les équations ci-dessous
(Eq. V.25 et V.26) [269, 44]. Cette inhibition, bien que non totale, montre que I’oxygene est un
facteur important dans le processus d’oxydation catalytique. Ces résultats sont en bon accord avec

ceux rapportés dans la littérature [268]. Par contre, une source supplémentaire en radicaux SOs™
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est due a la réaction du PMS avec les radicaux O2"~, montrant ainsi la moindre inhibition dans le

milieu désoxygéné lors du processus de dégradation du PRO.

Cut+ 0, - Cu®t+ 05 K=150M"1t 51 (V.25)
05" + Cut+ 2H* - Cu?* + H,0, K=1,98x10°M~1.571 (V.26)
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Figure V.7 : Disparition du PRO (0,05 mM) par les systémes : (a) Cu''-AT/H,0>
et (b) Cu'-AT/PMS en présence et en absence de [’oxygéne, [Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM,
[H202] = [PMS] =5mM,pH =7,0+£0,1, T =293 + 2 K.

« Contribution des radicaux hydroxyle dans la dégradation du PRO par les procédés
Cu"-AT/H,0; et Cu"-AT/PMS en solution aqueuse neutre

Comme il a été déja mentionné précedemment, le t-BuOH est 1’un des plus forts capteurs du radical
hydroxyle. Pour cela, une série d’expériences a été réalisée avec 1’ajout du t-BuOH V/V(%)
de 0,05% a 1%, en présence de 0,1 mM du complexe Cu'"-AT et 5 mM de H.02 ou PMS. A travers
les résultats obtenus sur la figure V.8, il ressort que I'addition graduelle du t-BuOH aux mélanges
PRO/Cu"-AT/H,0, 0u PRO/Cu"-AT/PMS (0,05mM ; 0.1mM ; 5 mM) inhibe progressivement les
processus catalytiques d’oxydation. L'inhibition de la réaction est étroitement liée a I’inhibition de
la production des radicaux ‘OH. Ce résultat montre que la dégradation du PRO induite par le
complexe Cu''-AT est assurée principalement par les radicaux "OH pour le systéme Cu'-AT/H20s..
Une étude rapportée par Lee. H - J et al. [288] a indiqué que le radical ‘OH est la principale espéce
responsable de la dégradation du DCF et du CBZ en présence d’un exces du t-BuOH. Par contre,
I'utilisation du t-BuOH a inhibé partiellement la dégradation du PRO dans le systéeme
Cu''-AT/PMS. Il est bien connu que la décomposition du PMS catalysé par un métal de transition

conduit a la production de deux types de radicaux en I’occurrence SOs~ et ‘OH.
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Dans le syst¢éme Cu'-AT/PMS, le t-BuOH piége rapidement que les radicaux ‘OH avec une
constante de  réaction K_p,onnor = 6x10° M~L.S7!, tandis que les radicaux SO4
restent toujours en solution, ce qui prouve I’inhibition incompléte du processus de dégradation du

PRO. Des résultats similaires ont été obtenus par Tang . Sh et al. [271].
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—=—0,30% t-BuOH ——0,8% t-BuOH
0,81 —e— 0,20 % t-BuOH 08 0,5% t-BuOH
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Figure V.8 : Elimination du PRO (0,05 mM) en présence de différentes proportions du t-BuOH
par les systémes : (a) Cu'"-AT/H,0: et (b) Cu'-AT/PMS, [Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM,
[H202] = [PMS] =5mM,pH =7,0+£0,1, T =293 + 2 K.

« Effet du chloroforme sur la disparition du PRO

Pour déterminer si le radical O contribuait a la dégradation du PRO dans les systémes
Cu"-AT/H20; et Cu"-AT/PMS (0,1 mM ; 5 mM), le chloroforme (CHCIs) a été ajouté en faible
dose aux échantillons comme piége a radicaux Oz (Kcuci, oy = 3x10M° M7HS71).
Pour cela, des expériences ont été menées en absence et en présence du CHCIz (0,3 mM) en milieu
neutre a ’obscurité et a température ambiante. Les résultats présentés dans la figure V.9 montre
que ’addition du CHCI; dans le systéme Cu'-AT/H.0; n’affecte pas 1’élimination du PRO
indiquant que les radicaux O2" seuls ne pouvaient pas dégrader le polluant dans nos condition
expérimentales. Ceci est d0 a la faible réactivité des radicaux O2" lorsqu'ils étaient dispersés dans
la solution aqueuse, en raison d'une disproportion rapide pour générer du H.O> (Eq. 1V.13) [290].
Contrairement a ce qui a été observé dans le systéme Cu''-AT/PMS une une légére inhibition dans
la vitesse d’élimination du PRO a été observée par I’utilisation du CHCls. Cela indique que les
radicaux O,"~ contribuaient non seulement a la production du Cu' dans le systéme Cu'-AT/PMS,

mais aussi a l'activation du PMS pour produire du SO4™ [290-291].
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Bien que cette inhibition ne soit pas totale, nous pouvons donc confirmer I’hypothése

de la transformation du PRO par la biais des radicaux "OH et SO4™".
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Figure V.9 : Effet du chloroforme sur la dégradation du PRO (0,05 mM) par les systemes :
(a) Cu"-AT/H,0: et (b) Cu"-AT/PMS, [CU"-AT] = 0,1 mM -1 mM,
[H202] =[PMS] =5mM,pH=7,0+£0,1, T =293 + 2 K.

V.3. Conclusion

Le présent travail a porté essentiellement sur I’étude de la dégradation catalytique du propranolol
(PRO) induite par le complexe organique Cu'-AT en présence de deux différents oxydants ; H20
et PMS en phase homogeéne neutre.

En absence du catalyseur Cu'-AT, les oxydants H,O; ou PMS ont contribué a une légeére
dégradation du PRO en solution aqueuse.

Dans I’étude paramétrique nous avons fait ressortir les conclusions suivantes :

- Une amélioration dans les processus d’oxydation a été retenue avec 1’augmentation
de la concentration en oxydants. La dose optimale a été observée avec 1’ajout de 5 mM de H20>
ou du PMS.

- L’efficacité de la destruction du PRO a été améliorée avec I’augmentation de la dose en complexe
Cu'-AT dans la gamme étudiée de 0,05 mM a 0,1 mM. Cependant, la compétition
entre les radicaux "OH et SO4~ et I’excés du complexe Cu'-AT était d’autant plus intense
dans les solutions plus concentrées.

- La dégradation du PRO par les systtmes Cu'-AT/H,O; et Cu'-AT/PMS augmente avec
’augmentation de la steechiométrie Cu':AT en complexe. La dégradation optimale des deux

systemes étudiés a été observée avec le rapport 1:10.
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- L’utilisation de fortes concentrations du PRO a diminué la cinétique de dégradation et ceci
quelleque soit ’oxydant étudié.

Une meilleure dégradation du PRO a été obtenue avec un pH optimal de pH 3,12 dans le systéme
Cu'-AT/H20; et & pH 7,12 dans le systéme Cu'-AT/PMS.

L’étude mécanistique a montré que :

- L'addition du t-BuOH dans les mélanges PRO/Cu'"-AT/H,0, et PRO/Cu"-AT/PMS inhibent
les processus catalytiques de dégradation. Ce résultat montre que la dégradation du PRO induite
par le complexe Cu'-AT fait intervenir principalement par les radicaux "OH. Alors que le CHCl3
a inhibé partiellement la dégradation du PRO dans le systtme Cu'-AT/PMS, indiquant

ainsi la participation des radicaux O dans la décomposition du PMS.
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Chapitre VI. Approche Environnementale

Pour une approche environnementale, le devenir du composé pharmaceutique (IBP ou PRO) quand
il subit 1’action simultanée du complexe organique (Fe"-AG ou Cu'-AT) activé par le H2O..
A cet effet, nous avons étudié I’effet de certains paramétres tels que la température du milieu
réactionnel, les sels et les métaux de transitions ; vu que ces derniers sont généralement présents
dans les rejets industriels. De plus, I’influence de la matrice environnementale et 1’application de
ces procédes sur plusieurs types de polluants pharmaceutiques a été également pris en
considération dans cette étude.

VI.1. Effet de la température sur la dégradation de deux polluants pharmaceutiques

La température est un paramétre important dans la réaction de Fenton, pour montrer son influence
dans le processus de type Fenton-like modifié, des solutions aérées contenant les mélanges
IBP/Fe""'-AG/H,0; et PRO/CU"-AT/H20, (0,05 mM ; 0,1 mM ; 5 mM) a pH neutre ont été traitées
en faisant varier la température du milieu de 25°C a 55°C. D'apreés les résultats de la figure V1.1 le
taux d'oxydation de I'IBP augmente rapidement avec l'augmentation de la tempeérature
dans la gamme étudiée. En effet, I'élimination de I'BP passe de 67,16% a 99,14% dans la gamme
de température de 25°C a 55°C en utilisant le procédé Fe"-AG/H,0, aprés 2 heures de réaction.
Tandis que, pour la méme gamme de température étudiée (25-55°C) et la méme durée de réaction
97,88% a 98,15% d’élimination du PRO a été obtenue par le systtme Cu'-AT/H,O..
La température a un effet positif sur I'efficacité de dégradation des substrats étudiés en augmentant
le nombre de collisions entre les molécules, ce qui est probablement dd a l'augmentation du taux
d'oxydation. Ces résultats sont similaires a ceux rapportés dans la littérature [292-296].
La température est un facteur important dans le systétme de type Fenton classique
ou modifié et son augmentation peut conduire a une augmentation de la vitesse d'élimination
des polluants [76, 296]. De plus, la vitesse de réaction entre le peroxyde d'hydrogene et toute forme
des ions Fe''' ou Cu'" chélaté ou libre augmente avec la température [293], ce qui entraine

la dégradation rapide de I'IBP et PRO avec des températures plus élevées.
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Figure VI.1 : Effet de la température du milieu réactionnel dans les mélanges :
(a) IBP/Fe""'-AG/H20;, (b) PRO/Cu"-AT/H,0;, [Fe''-AG] = 0,1 mM-0,2 mM,
[Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM, [H20:] =5 mM, pH = 7,0+ 0,1.

V1.2. Effet des cations métalliques sur la dégradation de ’IBP et le PRO

Les métaux existent le plus souvent dans les eaux naturelles et mémes dans les eaux usees
industrielles. Ils sont considérés comme des polluants lorsqu’ils se trouvent avec des doses
dépassant la norme d’acceptabilité environnementale. Ces substances influent directement la
qualité des eaux, et par consequent sur leurs traitements. Ils peuvent influencer de maniere
significative les réactions catalytiques d’oxydation en interférant avec les catalyseurs utilisés.
Donc, Il est intéressant d'étudier I'effet de ces traces d’ions bivalent sur 1’élimination de 0,05 mM
de 'IBP et du PRO afin de miecux comprendre leurs dégradations dans 1’environnement aquatique.
Pour ce fait, nous avons choisi une dose proche des concentrations environnementales (0,05 mM)
du Fe'", Mg", Ca'' et zn", en présence de 5 mM en H,0; et 0,1 mM de Fe''-AG ou Cu'"-AT a pH
neutre et a température ambiante. Les pourcentages de dégradation de I'IBP et du PRO
ont été calculés apres 5 heures de réaction. L’analyse du tableau V1.1 et de la figure V1.2 montrent
que la présence de Mg'", Ca" et zn" dans le systtme Fe''-AG/H,02 n'a aucun effet sur la
dégradation de I'IBP, cela peut étre di & leurs constantes de stabilité (log) avec I’AG qui sont
inférieures a celle du Fe'"" (11,66), ce qui minimise la compétition de complexation entre le ligand
et les métaux. Par conséquent, la réactivité catalytique du complexe dans le systeme
M™/Fe'l-AG/H,0, est faiblement affectée. De méme, 1’addition de ces cations (Mg", Ca'' et Zn'")
dans le systéme Cu''-AT/H,02 n’a montré également aucun effet sur la disparition du PRO, car

leurs constantes de stabilité sont inférieures a celle du Cu', a I'exception des ions ferreux Fe'
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qui accélerent la réaction. En améliorant de ce fait la réactivité catalytique du systéme étudié
ainsi la dégradation complete est obtenue apres 1 heure de réaction. Ce résultat peut étre expliqué
par la compétition de complexation entre le Cu''et le Fe'' pour former le complexe car la constante
de formation du complexe Fe'-AT était 2,34 fois supérieure a celle du complexe Cu'-AT.
De plus, il a été montré dans la littérature que les complexes de fer sont plus réactifs

catalytiqguement en comparaison avec les complexes de cuivre [174].

Tableau V1.1 : Constante de stabilité des complexes M™-AG [214] et M™*-AT [208].

LogR M™-AG M™-AT
cu" - 3,20
Fe” - 7,49
Mg" 10,70 1,36
zZn" 11,38 2,68
Ca" 11,45 1,80
100 a) 100 b)
% 80 8 80
: :
; 60 - = 604
E 40- E 40-
e 8
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Figure V1.2 : Effet de métaux sur [’oxydation catalytique de ['IBP et du PRO par les systémes :
(a) Fe"'-AG/H,0, (b) Cu"-AT/H.0;, [Fe"'-AG] = 0,1 mM-0,2 mM, [Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM,
[H202] =5 mM,pH=7,0+£0,1, T =293+ 2 K.

V1.3. Effet des anions inorganiques sur la dégradation de I’'IBP et le PRO

Toutes les eaux contiennent différents anions inorganiques provenant de la dissolution des sels
ou également formés pendant la dégradation des polluants. Pour cette raison, 1’étude de leurs
influences sur la performance du systeme de type Fenton-like modifié est donc intéressante.
L'effet de quatre sels minéraux : Na;SO4, NaCl, NaNOz et NaHCO3 (0,05 mM) ont été ajoutés
aux mélanges IBP/Fe'''-AG/H,0; et PRO/Cu'"-AT/H,0.. Les résultats de la figure V1.3 indiquent
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que l'ajout du bicarbonate de sodium dans le systeme complexe/H.0, a un effet régressif
sur le processus d'élimination des polluants. Des résultats similaires ont été obtenus dans la
littérature [297-298]. Il a été montré que les HCOz inhibaient les réactions d'oxydation
des polluants organiques dans I'eau. En effet, le HCOs™ peut réagir comme un piége aux radicaux
HO" (Eq. VI.1) [79] formés a partir des systemes Fenton-like modifié, produisant ainsi les radicaux
carbonate CO3™ dont le potentiel d'oxydation est plus faible (E° = 1,59V) et une sélectivité
plus élevée [299-300].
HCO3 + HO" - CO%~ + H,0 k=85x10° M~1.s71  (VL.1)

Cependant, l'utilisation d'ions chlorures dans le systéme Cu'-AT /H.0; a partiellement inhibé
la dégradation du PRO au cours de la réaction. Ceci est probablement di a la réaction de piégeage
entre les CI™ et les radicaux HO® (Eq. V1.2 et VI.3) [300-301], générant un radical CI’
avec un potentiel d'oxydation plus faible [302], qui peut ensuite étre transformé en Cl>" (Eq. V1.4)
[79]. Dans le cas du systeme Fe'''-AG/H.0;, les cinétiques de disparition de I'IBP sont presque
similaires. Zhang. H et al. [303] ont montré que I'BP oxydé par le radical HO" forme I’IBP".
Par la suite, ce radical IBP" réagit avec le CI" pour produire un produit substitué par le chlore
(EqQ. VL5 et VI.6). Ce fait a abaissé 1’effet d’inhibition des ions CI".

ClI-+ HO® - CIHO*" k = 4,3x10° M~1. 571 (VI1.2)
CIHO*~ — CI'+ HO™ k =6,1x10° M~1.s71 (V1.3)
Cl' +CI- - Cly k=08-21x101° M1, 51 (V1.4)
IBP + HO® - IBP* (V1.5)
IBP® + CI* - produit sibstitué du chlore (V1.6)

En présence de NaNOg, I'élimination lente de I'BP et du PRO peut étre attribuée a la réaction
rapide des radicaux HO® avec I’anion NOz~ selon I’équation (Eg. VI.7) [304]. Cependant, la
présence des anions SO.2~ a amélioré la dégradation des I'IBP et PRO. Cette amélioration
est probablement due a la réaction des ions SO42~ avec les radicaux HO" en produisant les radicaux
sélectifs SO4™  (Kyoe/s02- = 1,4x107 M71.871) (Eq. VI.8) [148] qui sont capables aussi de

dégrader les polluants organiques dans 1’eau.

NO3z + HO® - NO3 + HO™ k = 0.88x108 M~1.571 (VL.7)
SO3~ + HO®* - SO;” + HO™ k = 1,4x10” M~1,§71 (V1.8)
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Figure V1.3 : Effet des anions inorganiques (0,05 mM) dans les mélanges :

(a) IBP/Fe'"-AG/H,05, (b) PRO/Cu"-AT/H202, [Fe''-AG] = 0,1 mM-0,2 mM,

[Cu"-AT] =0,1 mM-1 mM, [H202] =5mM, pH=7,0+0,1, T =293 + 2 K.

V1.4. Dégradation catalytique d’IBP et PRO dans les matrices environnementales réelles

La degradation des produits pharmaceutiques dépend du type de matrice hydrique, comme I'eau

pure, les eaux de surface et les rejets industriels. Pour ce fait, la capacité du procédé Fenton-like

modifié a éte testée dans des matrices aqueuses différentes, en utilisant 1’eau minerale (Geudila)

et ’cau de mer dans la dégradation de I'IBP et du PRO catalysée par les complexes de fer

et de cuivre. Les principales caracteristiques de ces deux matrices sont listées dans le tableau V1.2

et les résultats de dégradation obtenus sont présentés sur la figure V1.4,

Tableau V1.2 : Principales caractéristiques de I’eau minérale (Geudila) et ’eau de mer.

Caractéristique Eau minérale Eau de mer
pH 7,35 7,50
Ca* 78,00 mg.L™* 0,40 g.L*
Mg?* 37,00 mg.L* 1,30 g.L*!
Na* 29,00 mg.L™* 11,00 g.L*
K* 2,00 mg.L™? -
SO* 95,00 mg.L* 3,009.L"
CI 20,00 mg.L™ 40,00 g.L™*
HCOs - -
NOs 4,50 mg.L*! -
NO; <0,01 mg.L* -
R.Sa 180°C 564 -
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La figure V1.4 montre qu’une meilleure efficacité de dégradation de I'IBP et PRO a été obtenue
avec I’eau ultra-pure. Elle est de I'ordre : eau ultra-pure > eau minérale > eau de mer. L'effet positif
de I'eau minérale est probablement dii a la présence d’anion sulfate, en tant qu’espéce majoritaire
avec la dose la plus élevée (95 mg.L™?), qui peut former les radicaux SOs"~ par réaction
avec les radicaux ‘OH (Eqg. V1.8). Ensuite, les radicaux sélectifs SO4™ participent a la dégradation
et accélérent la cinétique d’oxydation de I’'IBP et le PRO. Par ailleurs, la dégradation des deux
polluants a été fortement inhibée dans I’eau de mer. En effet, ’analyse du tableau VI.2 montre
clairement que la teneur en ions chlorure est la plus élevée (40 g.L™) en comparant avec les autres
composés de I’eau de mer. Ce résultat est déja expliqué dans la partie précédente de ce travail
(Partie VI.3) ou l’addition de faible dose en ions chlorures aux procédés Fe''-AG/H,0,
et Cu'-AT/H,0- inhibe partiellement le processus d’oxydation des polluants (Eq. VI1.2-VI.4).
Ceci induit une inhibition importante dans le processus de dégradation des deux polluants lorsque
la teneur en ions CI™ est plus élevée. Des résultats similaires ont été obtenus dans la littérature et
montre que I’utilisation d’un surdosage d’ions chlorure inhibe complétement la dégradation de
I'IBP [305].

1,04, n a) 1,01 I b)
IBP/Fe -AG/HZO2 PRO/Cu -AT/HZO2
0,8 0,8
a5 0,6- g 061
9 @
B 041 & 04
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Figure V1.4 : Oxydation catalytique de /’IBP et du PRO (0,05 mM) dans différentes matrices
de [’environnement par les systemes : (a) Fe''-AG/H20,, (b) Cu'"-AT/H0;,
[Fe''-AG] = 0,1 mM-0,2 mM, [Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM, [H.02] =5 mM,

pH=70+0,1,T=293+2K.

Par la suite, nous avons également pris I’efficacité d’élimination de I’IBP et le PRO aprés 5 heures
de temps de réaction, la dégradation est presque totale au laboratoire. Cependant, en s’approchant
des conditions environnementales, un effet régressif dans le processus d’élimination a été observé

pour les deux polluants (Fig VI.5).
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Figure VL.5 : Pourcentage d’élimination de I'IBP et le PRO (0,05 mM)

dans différentes matrices environnementales.

V1.5. Application du systeme Fenton-like modifié pour la dégradation de différents
polluants pharmaceutiques a pH neutre en solution aqueuse

Une autre étude a été réalisée en testant la capacité catalytique de nos complexes organiques
synthétisés (Fe''-AG et Cu'"-AT) a décomposer le H,O; afin de dégrader plusieurs types de classes
thérapeutiques de polluants pharmaceutiques notamment les anti-inflammatoires, les R-bloquants
ainsi que les antibiotiques, coexistent dans I’environnement aquatique. Pour ce fait, nous avons
suivi la disparition de 0,05 mM de I’ibuprofene (IBP), naproxene (NPX), le paracetamol (PC)
le propranolol (PRO), le sulfamétoxazole (SMX) et le triméthoprime (TMP) par les systemes
Fe''-AG/H,0; et Cu'"-AT/H,0,. Sous nos conditions expérimentales, les résultats de la figure V1.6
montrent que les procédés de traitement étudiés Fe''-AG/H,O. et Cu"-AT/H.O dans les
conditions naturelles de pH (pH 7,0) sont efficaces dans la transformation de la majorité de tous
types ou de toutes familles de polluants pharmaceutiques dans les rejets industriels hospitaliers ou
pharmaceutiques. On peut conclure, qu’a base de produits naturels, non toxiques et coexistents
dans I’environnement (Fe, Cu, AG et AT) et sous les conditions naturelles de pH, un simple
traitement par une oxydation chimique in-situ (H202) est capable de dégrader plusieurs types de

polluants organiques dans I’environnement aquatique.

117



Chapitre VI : Approche environnementale

< 100+
S
]
o
% 80+
< R
(2] —
173 (5]
@ =|5|e
° — S
c 60435 — S | N R
S I o | = [B& S| X |5
= 3 S|RI[E gl2lg
k=] o © | x| o|lwe |
I © =1 9| o | g
— 40 — Q| Cc | o &
> < olE = © | .=
D o o | @ = |'=
° o|E|E S |-
© S I fe
o 204 1)
I
g
<
[}
e
s 0 -

i I
- Fe'-AG/H,0, Cu'-AT/H,0,

Figure V1.6 : Oxydation catalytique de différents polluants pharmaceutiques (0,05 mM)
par les systémes : (a) Fe"-AG/H,0-, (b) Cu"-AT/H,0,, [Fe'"-AG] = 0,1 mM-0,2 mM,
[Cu"-AT] = 0,1 mM-1 mM, [H202] =5 mM, pH =7,0+0,1, T=293 + 2 K.
VI1.7. Conclusion
Pour une approche environnementale, le devenir de différents produits pharmaceutiques en
solution aqueuse, les eléments essentiels se trouvant dans les eaux naturelles, ainsi que les
conditions environnementales ont été examinés et révelent que :
- L’élévation de la température du milieu réactionnel a entrainé une amélioration appréciable dans
le procedé catalytique de dégradation de I'IBP et du PRO.
- La variation de I’ajout des ions métalliques aux procedés étudiés de traitement est pratiquement
négligeable. Une compétition de complexation peut étre a I’origine de ce fait.
- La présence des bicarbonates dans les mélanges IBP/Fe'"'-AG/H,0, et PRO/Cu"-AT/H.0;
a un effet inhibiteur sur ’efficacité de dégradation de nos substrats. Cependant, les ions chlorures
avec de faibles doses contribuent de maniere moins intense sur la disparition des deux polluants
en utilisant les procédés Fe'-AG/H.0; et Cu"-AT/H,0, dans nos conditions expérimentales.
Par ailleurs, 1’addition d’anions sulfate SO4?~ aux systémes étudiés a améliorée la dégradation
des deux polluants par la production importante de radicaux SO4™ respensables a la dégradation.
Afin de vérifier la faisabilit¢é des mélanges IBP/Fe'"-AG/H,0, et PRO/CuU"-AT/H.0;
dans I’environnement, des essais dans des matrices environnementaux réelles (I’ecau minérale
et ’ecau de mer) ont été effectuées. Les résultats que nous avons obtenus ont montré
que la disparition de nos substrats dépend fortement de la nature de la matrice utilisée.
- L’application de ces procédés de dégradation de différents produits pharmaceutiques a montré la

capacité catalytique supérieure aux autres procédés mentionnés dans la litérature.
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VII. Conclusion Générale

L’objectif du présent travail de cette thése s’inscrit dans le cadre général du traitement des eaux
polluées en produits pharmaceutiques par les différentes techniques de procédés d’oxydation
avancée dans des conditions respectueuses de I’environnement, en utilisant des produits naturels,
non toxiques et coexistents dans 1’environnement aquatique. Ce travail est basé principalement
sur l’activation catalytique des oxydants H202, PS et PMS induite par des complexes
organométalliques dans la dégradation de I’ibuproféne (IBP) et le propranolol (PRO)
dans des conditions naturelles de pH. Pour cela, une méthodologie a été mise en place, elle intégre
non seulement les constantes cinétiques de la dégradation et le taux de minéralisation de I’'IBP
et du PRO, mais aussi une étude détaillée sur les propriétés chimiques des complexes
organométalliques synthétisés a base de fer et de cuivre et une étude de dégradation
de ces polluants dans des matrices environnementales réelles. Les effets de plusieurs parametres
tels que les valeurs de pH initial de solution, la concentration en complexes Fe''-AG et Cu'-AT
en oxydants H202, PS et PMS ainsi qu’en substrats IBP et PRO ont tous été étudiés. L influence
du rapport molaire M:L, de I'oxygene moléculaire et de différents inhibiteurs de radicaux tels que
le t-BuOH, le MeOH et le CHClIs a également été pris en compte.

Nous avons démontré que le Fe'"' et le Cu' & pH neutre étaient complexé par I’acide gallique (AG)
et I’acide tartrique (AT) avec les rapports molaires M:L 1:2 et 1:10 respectivement. Nous avons
également Vérifié la stabilité des complexes Fe'''-AG et Cu"-AT par une analyse spectroscopique.
Les résultats ont montré que ces complexes sont stables dans nos conditions expérimentales
et les constantes de leurs stabilités logR sont approximativement égales a 11,66 et 3,28
respectivement. De plus, leurs pKa ont également étaient calculés et estimés a 4,59 et 5,00
respectivement.

En termes de traitement de I’cau dans des conditions respectueuses de I’environnement,
I’utilisation des complexes organométalliques Fe"-AG et Cu"-AT comme catalyseurs, dans la
dégradation de I'IBP et le PRO, nécessite leur introduction avec des concentrations proches
de celles trouves dans I’environnement aquatique.

Dans la premiere partie de ce travail, une étude préliminaire a été réalisée a température ambiante
pour déterminer la présence d’éventuelles interactions thermiques lors de la mise en mélange
des différents constituants substrat-complexe et substrat-ligand. En effet, aucune interaction
n’a été observée lors du vieillissement de la solution contenant ces mélanges.

Pour la suite de ce travail, une activation catalytique des différents oxydants H2O,, PS et PMS

induite par les complexes Fe'-AG et Cu'-AT a été réalisée. La teneur en Fe" générée
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a également été suivie en complexant le Fe'' avec la 1,10-phénanthroline et nous avons présenté
des cinétiques de formation en parfait accord avec les cinétiques de disparition de I'IBP.
L’optimisation des principaux paramétres réactionnels tels que le pH initial de la solution
la concentration en substrat, la concentration en complexes Fe'"-AG et Cu'-AT ainsi que leurs
rapports molaires M:L a ¢été réalisée sur la dégradation de I'IBP et le PRO.
En effet, la concentration optimale en H202 PS et PMS eétait de 5 mM dans les procédes
Fe''-AG/H,0,, Fe"-AG/PS, Cu'"-AT/H,0- et Cu"-AT/PMS, tandis que le PMS dans le procédé
Fe'''-AG/PMS nécessite une faible dose de 0,1 mM pour la dégradation totale de I'IBP.
L’efficacité de dégradation de I'IBP et le PRO dans les procédés étudiés est fortement dépendante
du pH du milieu réactionnel. Elle est plus rapide a pH 3,0 et 5,0 dans les procédés Fenton-like
modifié en présence des deux complexes étudiés (Fe'"'-AG/H,0; et Cu'-AT/H,0>) et aussi par le
systeme Fe''-AG/PS. Alors que dans les systemes Fe''-AG/PMS et Cu'-AT/PMS, la dégradation
optimale a été observee a pH 7,0.

Le taux de disparition de I'IBP et le PRO augmente lorsque la concentration en complexes
Fe'l-AG et Cu'-AT augmente. Cependant, la tendance est inversée pour des concentrations
supérieures a 0,1 mM. En revanche I’augmentation de la concentration du polluant fait régresser
son taux d’élimination quel que soit le composé pharmaceutique ou le systeme étudié.

L’étude mécanistique révele que I’oxygene moléculaire joue un role important dans le processus
de dégradation puisqu’il intervient de plusieurs maniéres dans la séquence de réaction menant a la
production des radicaux "OH et SO,™".

En présence de I’alcool tert-butylique, I’inhibition totale de la dégradation montre que les radicaux
‘OH sont responsables dans 1’¢limination des deux substrats (IBP et PRO) dans les systémes
Fe'l-AG/H,0; et Cu"-AT/H,0.. La contribution des radicaux sulfate (SO4") est impliquée
majoritairement dans la dégradation de I'IBP et le PRO dans les systémes Fe''-AG/PS
Fe'''-AG/PMS et Cu"-AT/PMS.

Le suivi du COT montre que la durée de vie des intermédiaires réactionnels est moins importante
que le produit de départ. Le systéme le plus performant dans 1’¢limination de I’IBP aprés 24 heures
de réaction était le systtme Fenton-like modifié Fe''-AG/H.0, a pH neutre alors que la
minéralisation a suivi 1’ordre des systemes : Fe'''-AG/H,0, > Fe''-AG/PS > Fe''-AG/PMS.

Pour une approche environnementale des systémes étudiés, 1’é1évation de la température du milieu
réactionnel a entrainé une ameélioration appréciable dans les vitesses d’oxydation catalytique
de I’IBP et le PRO. Cependant, la présence des ions métalliques aux procédés de traitement étudiés

est pratiquement négligeable. Par ailleurs, la présence des bicarbonates dans les mélanges
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IBP/Fe"'-AG/H,0; et PRO/Cu"-AT/H;0; a un effet inhibiteur sur I’efficacité de dégradation de
nos substrats. Tandis que, les ions chlorures a faibles doses contribuent de maniere positive
a la disparition de I'IBP et le PRO dans nos conditions expérimentales. Par ailleurs, I’addition
d’anions sulfate SO4°~ aux systémes étudiés a amélioré la dégradation de I'IBP et le PRO
par la production importante des radicaux SO4"~ respensables a la dégradation.

La destruction de I’IBP et le PRO par les procédés Fenton-like modifie en présence des complexes
Fe''-AG et Cu'-AT dépend fortement de la nature de la matrice environnementale (eau minérale
et eau de mer). Lorsque les complexes sont impliqués, la disparition de I’'IBP et le PRO suit l'ordre
suivant : eau ultra-pure > eau minérale > eau de mer, ce qui reflete l'interaction différente
des complexes avec les composants des eaux naturelles.

L’application de ces procédés de dégradation de différents produits pharmaceutiques a montré la

capacite catalytique supérieure par rapport aux autres procédés de traitement.
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Résumé

L’activation catalytique du peroxyde d’hydrogéne (H202), du persulfate (PS) et du
peroxymonosulfate (PMS) par des complexes organométalliques de Fe'"' et de Cu'" a été appliquée
dans D’¢limination de plusieurs types de polluants pharmaceutiques en solution aqueuse.
Les procédés catalytiques de traitement ont été réalisés en utilisant différents agents chélatants afin
de solubiliser le Fe'""et le Cu' dans une solution aqueuse neutre.

Une premiére partie a été consacrée a la synthése et la caractérisation des complexes organiques
de Fe'""et de Cu'" en solution aqueuse a savoir Fe''-AG et Cu'-AT.

Dans la seconde partie du travail, I’ibuproféne (IBP) et le propranolol (PRO) ont été utilisés
comme molécules modeles pour étudier I’activation de plusieurs oxydants par ces complexes
organometalliques. Une étude préliminaire du mélange complexe/substrat a I’obscurité et a
température ambiante a été réalisée et a confirmé ’absence d’interaction entre le substrat et le
complexe.

L’effet de différents facteurs, tels que le pH initial, ’oxygéne, la concentration du complexe, ainsi
que la concentration du substrat, sur la dégradation de I'IBP et du PRO a été examiné.
La minéralisation de I’'IBP a nécessité plus de temps que la dégradation.

L’aspect mécanistique a été¢ également pris en compte et montre le role des radicaux oxydants
engagés dans le processus Fenton-like modifié qui impliqueraient le radical *OH pour les deux
complexes alors que I’effet conjugué des radicaux SO4~ et ‘OH particularisérent le cas du
complexe/PMS.

L’application de ces procédés de dégradation de différents produits pharmaceutiques a montreé la

capacité catalytique supérieure en comparaison avec d’autres procédés de traitement.

Mots clés : Fe''-AG, Cu'"-AT, milieu neutre, ibuproféne, propranolol, Fenton-like modifié.



Abstarct

The catalytic activation of hydrogen peroxide (H20), persulfate (PS) and peroxymonosulfate
(PMS) by organometallic Fe'"" and Cu" complexes has been applied in the removal of several types
of pharmaceutical pollutants in aqueous solution.

The catalytic treatment processes were performed using different chelating agents to solubilize
Fe'''and Cu' in a neutral aqueous solution.

The first part of this work was devoted to the synthesis and characterization of organic complexes
of Fe''"and Cu'" in aqueous solution namely Fe'"'-GA and Cu'-TA.

In the second part, ibuprofen (IBP) and propranolol (PRO) were used as model molecules to study
the activation of several oxidants by these organometallic complexes. A preliminary study of the
complex/substrate mixture in the dark and at room temperature was performed and confirmed the
absence of interaction between the substrate and the complexes.

The effect of different factors, such as initial pH, oxygen, complex concentration, as well as
substrate concentration, on the degradation of IBP and PRO was examined. The mineralization of
IBP required more time than the degradation.

The mechanistic aspect was also taken into account and shows the role of the oxidizing radicals
involved in the modified Fenton-like process which would involve the ‘OH radical for both
complexes whereas the combined effect of SO4" and "OH radicals particularized the case of the
PMS/complex.

The application of these processes for the degradation of different pharmaceutical products

has shown the superior catalytic capacity in comparison with other treatment processes.

Keywords : Fe''-GA, Cu''-TA - neutral medium - ibuprofen — propranolol, modified Fenton-like.
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