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INTRODUCTION

Les progres réalisés en matiere d'analyse environnementale ont permis de mettre en
évidence la présence de polluants émergents. Les polluants de 1’ecau a traiter ont diverses
origines, ils peuvent étre inorganiques ou organiques (phénols, composés halogénés,
aromatiques, sulfones, métaux lourds, résidus pétrochimiques, perturbateurs endocriniens,
colorants, pesticides, composés pharmaceutiques et détergents), certains sont facilement
dégradable chimiquement ou biologiquement, d’autres sont récalcitrants aux méthodes de
traitement classiques et c¢’est pourquoi, il est nécessaire de rechercher un mode de traitement
convenable. Beaucoup de colorants présents dans les eaux de rejets des industries de textiles
font partie de cette catégorie de polluants, ils sont caractérisés aussi par de fortes variations de
pH, de fortes demandes chimiques en oxygéne et une bio-toxicité accrue a 1’égard des
bactéries.

L’oxydation a toujours été présentée comme une alternative « propre », pas ou peu
productrice de déchets et permettant souvent de rendre biodégradable ou de détoxifier un
effluent avant un éventuel traitement biologique. Toutefois, les procédés utilisant des
oxydants traditionnels (peroxyde d’hydrogéne, persulfate de potassium ou de sodium,
dichlorure et ses dérivés acides hypochloreux, ozone, dibromure, dioxyde de chlore,
permanganate de potassium, etc.) ne permettent pas de dégrader totalement les composés
organiques; leur role étant souvent de désinfecter les eaux, celles principalement, destinées a
la consommation. En outre, les oxydants classiques pour la plupart, de nature électrophile sont
sélectifs et incorporent dans la molécule a oxyder de nouveaux atomes. Lorsque ces derniers
sont des halogénes, ’oxydation génére alors des sous-produits d’oxydation a caractére
souvent toxique.

Pour toutes ces raisons (faible minéralisation, possibilité de formation de sous-produits
toxiques), les chercheurs dans le domaine de I’oxydation ont consacré leurs efforts sur des
procédés d’oxydation plus puissants, appelés « Procédés d’Oxydation Avancés POAs ». Quel
que soit le procédé d’oxydation utilisé, I’ensemble des POAs a le méme objectif, il s’agit de la
génération d’especes radicalaires tres réactives, les radicaux (OH, SO4”). La littérature cite
plusieurs procédes par lesquels la production du radical hydroxyle peut avoir lieu. Cependant,
les POAs peuvent étre classes en tenant compte de la phase dans laquelle le procéde se
déroule. Par conséquent, des procédés homogenes et hétérogenes peuvent étre différencies.

Néanmoins, I’efficacité de ces procédés peut étre influencée par de nombreux parameétres, tels
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que la charge des polluants organiques présents dans le milieu a traiter, la concentration en
oxydant, le pH, la température, I’absorbance UV, ...etc.

Récemment, on a noté un intérét croissant pour le peroxyde d’hydrogéne et le persulfate
comme agents oxydants pour traiter une large gamme de contaminants environnementaux.
L’ajout des persulfates de sodium ou de potassium (Na;S;Og ou K,S;0g) ou peroxyde
d’hydrogene (H20,) dans la solution a traiter en présence d’un catalyseur hétéropolyanionique
de type Dawson incorporé du fer conduit a la génération des especes radicalaires puissantes ,
le radical sulfate SO," et le radical hydroxyle respectivement par la décomposition catalytique
de ces oxydants.

Ainsi, 1’association de ces oxydants puissants, le peroxyde d’hydrogéne et le persulfate
avec les hétéropolyanions, permet d’avoir de nouveaux procédés d’oxydation efficaces et
¢conomes d’énergie des polluants persistants.

Notre objectif a donc été, 1’élaboration et la caractérisation de nouveaux
hétéropolyanions de type de Dawson et leur incorporation dans les procédés d’oxydation
avancée, créant, ainsi des couplages oxydants/hétéropolyanion de Dawson en tant que source
d’espéces radicalaires pouvant éliminer les polluants organiques persistants en milieu aqueux.
A cet effet, nous avons choisis deux colorants de différente classe, retrouvés dans le milieu
environnemental, le vert de malachite et I’écarlate solophényle BNLE (Direct Red 89), pour
mettre en évidence les performances catalytiques de ce nouveau systeme.

Ce travail est structuré en deux grandes parties :

La premiere partie est une revue bibliographique qui contient trois chapitres. Dans le
premier chapitre nous avons rappelé les principales données de la littérature concernant
I’utilisation des hétéropolycomposés dans différents domaines. En I’étude de 1’élaboration de
nouveaux composés et particulierement la caractérisation de matériaux basés sur les
hétéropolyanions de structure type Dawson.

Le second chapitre est consacré a 1’étude des colorants textiles et leur impact
environnemental. Nous avons donné en premier lieu, un aper¢u général sur 1’origine de la
couleur, la classification des colorants et les techniques utilisées pour leur élimination des
eaux.

Le troisieme chapitre présente une description des principaux procédés d’oxydation
avancée qui servent a 1’élimination des colorants et des matiéres toxiques, en présentant le
mécanisme de leurs fonctionnement , ainsi que leurs avantages et désavantages.

La deuxieme partie présente une étude expérimentale qui rassemble deux grandes

chapitres, dans le premier chapitre nous présentons la préparation et la caractérisation de
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précurseurs oxydes innovants, obtenus a partir d’hétéropolyanions. L’étude s’est ici focalisee
sur différents tungstophosphates de la famille Dawson. Le choix de s’intéresser aux
hétéropolyanions HPAs de la famille Dawson s’explique par le fait qu’ils ont ét¢ moins
utiliseés que ceux de la famille Keggin dans de nombreux domaines. Nous présentons aussi les
principes et les conditions d’utilisations des différentes techniques de caractérisation utilisées
au cours de ce travail de recherche.

Le deuxiéme chapitre de la partie expérimentale est consacré a la description du
matériel et des techniques analytiques utilisées a la fois pour caractériser les mélanges
réactionnels et les catalyseurs, ainsi que les méthodes de 1’ensemble des procédés catalytiques
étudiés avec une description des protocoles expérimentaux et des réactions utilisées dans
chaque systeme. Le travail est principalement appuyé sur I’application d’un nouveau
catalyseur synthétisé a partir de 1’espéce de Dawson. L’utilisation de ce catalyseur dans
I’oxydation des polluants, nous a permis de mettre en évidence 1’efficacité appréciable de ce
catalyseur et de montrer ’intérét des différents systémes. Nous avons étudié en premier lieu
I’oxydation du vert de malachite par le procédé Fenton-like (systeme H,O,/
HsFeP,MoW1,0¢,;) avec la variation de quelques parameétres expérimentaux pouvant
influencer le rendement de minéralisation. En deuxiéme lieu nous exposons 1’oxydation du
Rouge Solophényl BNLE (RS) par les deux systémes H,O,/ HsFeP,MoW170s, et S,0g>
[H3FeP,MoW1;0¢ ainsi que la comparaison des performances catalytiques de ces deux
systemes dans la dégradation des colorants et en conclusion générale, nous présentons les

différents résultats obtenus.
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Chapitre |

LES HETEROPOLYANIONS

Dans ce chapitre nous rappellerons les principales données de la littérature,
particulierement, [’élaboration et la caractérisation de matériaux basés sur les
hétéropolyanions de structure type Dawson et [ utilisation des hétéropolyanions en catalyse
d’oxydation.

I.1. GENERALITE

La chimie des polyanions se situe a la jonction entre la chimie de coordination
traditionnelle et la chimie du solide. Les hétéropolyanions (HPAs) sont des solides pouvant
étre préparés dans une large gamme de composition et de structure. Ces HPAs sont connus
pour la couleur généralement bleue de leurs produits réduits. L’état oxydé de ces espéces peut
prendre diverses couleurs, selon leur composition et selon le degré d’oxydation des métaux de
transition. Les membres les plus étudiés de cette famille sont les HPAs a structure de Dawson,
grace a leur plus grande stabilité et a leur facilité de préparation [1,2].

La polycondensation conduit alors a une espéce mixte appelée hétéropolyanion et cette
réaction est régie par des facteurs thermodynamiques tels que D’acidit¢é du milieu, la
concentration des différentes espéces, la nature du solvant...

Ces espéeces anioniques polycondensées a structure distincte, ont suscité un intérét croissant
depuis une vingtaine d’années. Parmi leurs propriétés intéressantes, citons leur solubilité dans
la plupart des solvants courants, leur résistance a 1’oxydation, leur capacité a conserver des
électrons et les propriétés électrochromes qui en résultent [3,4].

Les hétéropolyanions ditungsto-phosphoriques présentent différentes espéces moléculaires et
structurales, entre autres, les especes saturées et les especes lacunaires (vacantes). Les especes
lacunaires permettent d'accéder a un nombre important de nouveaux produits. En raison de
leurs propriétés oxydoréductrices, ces hétéropolyanions continuent a faire I'objet des travaux
de recherche dans différents domaines, notamment, la catalyse hétérogene et homogéne, la
science des matériaux (conducteurs électroniques, protoniques, capteurs), la chimie analytique
(précipitation et extraction sélective de cations organiques et inorganiques) [5-7]. Dans le
domaine de médecine, un grand nombre de polytungstates a été testé comme agents

antitumoraux et antiviraux et antisida. Certains HPA de type Dawson, saturés et lacunaires,
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ont synergiquement augmenté 1’activité antibactérienne des antibiotiques des B-lactames
[8,9]. Certains sels de polyoxometalate se sont révélés biologiquement actifs, particuliérement
les molybdates et les vanadates [10-12]. lls sont trés sélectifs vis-a-vis de I’inhibition de
certaines enzymes (phosphatases, déshydrogénase, isomérases) [13,14].

Les HPAs sont représentés par la formules chimique générale [XM,0,]%, ou M
(élément constitutif, et est le plus souvent molybdene Mo ou tungsténe W, et X est
I’hétéroatome appelé également atome central peut étre de nature variée : (P, B, Si, Ge, Al,
Sn, Zn, Cd, Ni, Pd, Pt, Co, Mn, Ce, Rh, Fe, Cr, Th etc. Ces héteropolyanions sont des
structures constituées de fragments M-O de taille et de formes différentes. L’assemblage des
polyedres de coordination [XOn] et [MO,] forme les structures d’HPA les plus typiquement
observées [15]. La vaste majorité des structures polyoxoanioniques, basée sur des unités
octaédriques MOg, ne contient pas plus de deux atomes d’oxygeéne non partagés dans chaque
unité polyédrique. De plus, selon les types et la nature des HPAS, les structures peuvent étre
plus au moins protonées.

Les hétéropolyanions sont habituellement caractérisés par le rapport du nombre d’atomes
métalliques a I’atome central : M/X. Le rapport entre les atomes addendas et 1’hétéroatome est
variable mais est fréeqguemment de 6, 9, 11 ou 12.

Les addendas sont organisés autour de 1’atome central en formant généralement des

octaédres MOg (plus rarement des tétraédres et des pentaedres) reliés ente eux par les

sommets, les arétes ou les faces [15].
1.2. HISTORIQUE

L>¢tude des hétéropolyanions a débuté au 19°™

siécle. C’est en 1826 que le premier
hétéropolycomposé apparait dans la littérature, attribué aux travaux de Berzelius [16], qui
observa la formation d’un précipité jaune, par réaction en milieu aqueux de molybdate
d’ammonium et d’acide phosphorique, le 12-molybdophosphate d’ammonium. Les sels
d’hétéropolymolybdates de fer et de chrome ont été signalés en 1854 par Struve [17]. L’acide
12-tungstosilicique a été caractérisé par Marignac en 1862 [18]. Dix ans plus tard le champ
des polyanions a connu un grand développement et 60 différents types d’acides
d’hétéropolyanions (une centaine de sels correspondants) ont vu le jour. En 1908 Miolati a
tenté de donner une interprétation structurale a ces matériaux par I’application de la théorie de
la coordination ionique [19]. Cette théorie a été développée par Rosenheim [20,21] et a régné
durant un quart de siecle.

En 1929, la théorie Miolati-Rosenheim a été critiquée par Pauling qui a suggéré une structure

de cage d’octaedres MOg rejoint par des sommets dans une coquille enveloppant 1’ion PO,
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Bien que la proposition de Pauling [22] ait été un pas dans la bonne direction, Hoard [23], en
employant la technique de diffraction des rayons X, a été incapable de fournir un appui a cette
théorie. Les premieres informations sur la structure des hétéropolycomposés ont été fournies
par Keggin en 1933 [24], en montrant par diffraction des rayons X que les unités octaédriques
WOg dans H3PW1,04, 6H,0 étaient reliées entre eux en partageant des arrétes et des
sommets. Depuis, cette structure porte le nom d’ion de Keggin, qui est de formule générale
[X™M1,040]®™". La structure de Keggin a été confirmée par Bradley et Illingworth en 1936
[25]. En 1948, Evans avait déterminé la structure de I’anion [TeMogOo4]% [26], qui a été
postulée par Anderson [X™MgeO.]**™" [27] dés 1937. Les structures de I’hexatantalate
[TagO10]° et I’hexaniobate [NbgOy]® ont été déterminées par Lindqvist [28,29] au début des
années cinquante. Ce type de structure est connu sous le nom de structure de Lindqvist
[MsO1q]”.

L’apport et le développement des techniques de caractérisation étaient un facteur majeur pour
I’extension et la croissance de la famille de polyoxométallates. En 1966, prés de 120 brevets
et 600 publications relatifs aux POMs ont apparu [30].

Aujourd’hui, les POMs constituent une immense classe de clusters polynucléaires métal-
oxygene [7,31] habituellement constitué de Mo, W ou V et des mélanges de ces éléments et
d’autres métaux de transition. lls ont des applications potentielles dans beaucoup de

domaines, notamment, la catalyse, I’analyse chimique et la médicine [32].
1.3. STRUCTURE DES PRINCIPAUX HETEROPOLYANIONS(HPAS)

Les hétéropolyanions (HPASs) constituent une classe de composés particuliére par la

diversité de ses structures moléculaires et de sa réactivite.
Un grand nombre de différentes structures a été obtenu en fonction du rapport X/M/O. Les
hétéropolyanions sont groupés en famille portant le nom de celui qui a proposé la structure ;
dont les plus connues sont [33,34]:

- Hétéropolyanion de Keggin : [X™"M1,04,®"7],

- Hétéropolyanion de Dawson : [X,"" M0, ],

- Hétéropolyanion d’Anderson [X™MgO2,**™7,

- Hétéropolyanion de Waugh [X™Me05,"*"7,

- Hétéropolyanion de Silverton [X"*M1,04,* ™7,

- Hétéropolyanion de Lindqvist [MgO1s°].
Les hétéropolyanions les plus couramment utilisées sont ceux de Keggin, d’Anderson-Evans

et de Dawson.
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1.3.1. Hétéropolyanions de Keggin
Les HPAs possédants un hétéroatome en coordination tétraédrique ont une structure dite

de « Keggin » [X"™M,0408™7 (Figure 1-1). 1ls présentent un rapport métal /hétéroatome
(M/X) égal a 12 et leurs structures sont formées d’assemblage de quatre groupements M3O13
(triades), autour du groupement XO, Chaque triade est composée de trois groupements MOg
partageant trois arétes. Les triades sont liées au tétraedre central (XOy) par I'intermédiaire des atomes
d’oxygene formant ainsi, des ponts oxo. Les triades sont connectées entre elles par les sommets ou les arétes.
Dans cette structure, les atomes d’oxygeéne ne sont pas équivalents et on distingue 4 types
d’atomes différents :

- 4 atomes d’oxygéne communs au tétraédre central et aux trois octaédres d’un méme

groupement M3Oq3,
- 12 atomes d’oxygene communs aux octaedres de deux groupements M3 différents.
- 12 atomes d’oxygeéne communs aux octa¢dres d’un méme groupement M3Oq3.

- 12 atomes d’oxygene reliés a un seul atome métallique M (oxygenes terminaux).

Figure 1-1 : Structure de ’'HPA de Keggin
La structure de Keggin présente cing isomeéres (o, B, v, 0, €) (Figure 1-2) dérivants par rotation
de /3 d’un ou plusieurs groupes M3013 [35,36]. Seulement, trois isomeres ont été isolés. Les
quatre triades de I’isomére o sont connectées uniquement par les sommets pour donner une
symétrie Ty, et il est I’isomeére le plus stable. L’isomére [ s’obtient par rotation d’une triade de
7/3 autour d’un axe Cs. Une rotation de /3 de deux fragments M30;3 parmi les quatre donne
I’isomere y. Les deux autres structures, 6 et € ont d’abord été imaginées par rotation
successive de trois ou de tous les quatre groupements trimétalliques. Une rotation de n/3 des
trois fragments M30;3 donne naissance a 1’isomére 6. Finalement, le cinquiéme isomeére est

obtenu par une rotation de n/3 de tous les fragments porte le nom d’isomere «.
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Figure 1-2 : Les isoméres (a, B, v, 8, €) de la structure de ’'HPA de Keggin.

1.3.2. Hétéropolyanions de Dawson

Nous nous intéressons plus particulierement a la structure de Dawson qui est 1’objectif
des travaux de cette thése.
Cette structure a été établie pour la premiere fois en 1953 [37] par Dawson mais avait déja été
proposée auparavant par Wells en 1945 [38]. La structure de Wells-Dawson (Figure 1-3) a
pour formule générale X,""M1506,"®2" avec un rapport métal/hétéroatome (M/X) de 9.
L’HPA de type Dawson peut étre décrit par 1’assemblage de deux fragments trivacants de
Keggin  XMgO34. La structure est formée d’un empilement d’octaédres autour d’un
hétéroélément (X). L’association d’octaédres MOg dans lesquels I’atome métalliques est au
centre et dont les sommets sont constitués d’atomes d’oxygeéne conduit a deux types de
groupements.

- Les groupements ditungstiques M,O1o qui résultent de la condensation suivant une
aréte de deux octaedres MQs.

- Les groupements tritungstiques M3O3, déja rencontrés dans la structure de Keggin et
qui résultent de 1’union de trois octaedres WOg mettant deux a deux une aréte en
commun.

On distingue huit types d’oxygene différents [39] :

- 6 atomes d’oxygene communs a un tétra¢dre et aux deux octaedres d’un méme
groupement M;O1.

- 2 atomes d’oxygene communs a un tétraédre et aux trois octaedres d’un méme
groupement M3O0g3.

- 12 atomes d’oxygéne assurent la jonction par les sommets entre les groupements
M;019 et M30;3.

- 6 atomes d’oxygene assurent la jonction par les sommets entre les groupements
M201,.
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- 6 atomes d’oxygene assurent la jonction entre les octaédres des groupements M;01p.
- 6 atomes d’oxygeéne communs aux octa¢dres d’'un méme groupement M30s3.
- 6 atomes d’oxygeéne communs aux octacdres d’un méme groupement M,Oqy.

- 18 atomes d’oxygene terminaux, reliés a un seul atome métallique M.

Figure 1-3 : Structure de ’'HPA de Dawson

De méme que pour les structures de Keggin, les structures de Dawson possédent des isoméres
dont les deux principaux sont o et . Les isomeres [ et y sont obtenus par rotation de n/3
d’une ou deux triades M3013, respectivement. Pour les isoméres a*, B*, et y*, sont dérivés des
isoméres a, B, et y, respectivement, par rotation de /3 d’un fragment XMg [37,40].
L’obtention d’une espece hétéropolyanionique donnée est conditionnée par la nature des
réactifs, leur steechiométrie, leur séquence d’addition, le pH et la température de réaction.

Il est possible d’hydrolyser partiellement un HPA de type Dawson pour aboutir & la perte
d’un ou de plusieurs groupes MO. On obtient alors, un HPA avec un ou plusieurs sites
vacants (lacunes). 1l existe trois principaux HPAs lacunaires (Figure I-4): I’ion monolacunaire
X2M17061 qui peut avoir deux isomeéres oy et o, selon la position de la lacune, en position
équatoriale ou en position apicale respectivement. L’ion trilacunaire X,M;50s6 et 1’ion

hexalacunaire X;M12,04s.

’ {MOg}
} (XOu}
(a) (b) (c) (d)

Figure 1-4 : Les dérivés lacunaires de la structure de I’HPA de Dawson : (a) aaP,W17,
(b) a2P2 W17, (¢) a P,Wis, (d) a P,Wap.
Les composés lacunaires permettent de synthétiser des HPAs dits d’addition, par insertion de
cations métalliques dans les sites vacants. Il en résulte, que le nombre de nouvelles especes

héteropolyanioniques obtenues par addition ou par substitution n’a pas cessé de croitre.
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1.3.3. Hétéropolyanions d’Anderson

La structure d’Anderson (Figure 1-5) a pour formule générale XMgO,4" avec un rapport
métal/hétéroatome de 6. Ce HPA présente la particularité d’étre plan. Il est composé de six
octaedres MOg et d’un octaedre XOg. Chaque octaédre de M est relié a deux autres MOg par
des arrétes et a I’atome central par une arréte également.

On distingue dans cette structure trois types d’oxygene différents :

- 6 atomes d’oxygéne communs au tétraedre central et a deux octaedres MOg.
- 6 atomes d’oxygéne communs aux octaédres de deux groupements MOg différents.
- 12 atomes d’oxygene reliés a un seul atome métallique M (oxygenes terminaux).

La synthése de cet HPA est réalisée le plus souvent avec un autre atome central que le
phosphore. 1l peut étre soit un cation trivalent comme le Co** ou I’AI** ou encore divalent
comme le Ni?*,

Il existe deux types de structure d’Anderson : avec ou sans protonation de 1’octaédre central
XO0Og. Ces structures sont plus fréquemment observées dans le cas du molybdéne que du
tungstene. Pour le cas du molybdéne, la synthése consiste a porter a ébullition un mélange
d’heptamolybdate d’ammonium (NH;)sM070,4 avec un sel de cobalt et de I’eau oxygénée
[41]. Selon les conditions de synthése, le cobalt peut étre, I’atome central (lI1), ou le contre-

ion du sel. 1l est dans ce cas dans son degré d’oxydation (l1).

Figure 1-5 : Structure de ’'HPA d’Anderson
1.4. NOUVELLES STRUCTURES A BASE DES HETEROPOLYANIONS

DE KEGGIN ET DE DAWSON

Un large éventail de structures d’hétéropolyoxométallates a été obtenu ces derniéres
années ce qui a permis d’étudier la réactivité, les propriétés catalytiques de ces composés. |l
est possible d’assembler des fragments d’hétéropolyanions pour obtenir des structures de plus
en plus grandes avec de nouvelles propriétés.

Les réactions d’espéces lacunaires issues de la série de Keggin ou de la série de Dawson
conduisent a des composés nouveaux, dont la composition et la structure dépendent de
maniére cruciale de la composition du milieu réactionnel et d’autres conditions

expérimentales (pH, température...).

10
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Nous limitons notre description a quelques structures obtenues récemment; il s’agit de dérivés
de type « Sandwich », de type « Banane » et de type « Couronne ».

Le premier « Sandwich », Kig [C04(H20)2(PWs034)2], était constitué de fragments de
type Keggin, a été décrit en 1973 par Weakley T.J.R etal. [42]. Depuis les années 1980
jusqu’au début des années 2000, le nombre et I’¢tude des comp0sés présentant cette structure
a pris une tres grande ampleur, depuis, plusieurs autres équipes ont travaillé sur 1’¢laboration
de composés ayant cette structure. Les premiers composes de type Sandwich obtenus a partir
des dérives trivacants dissymeétriques de Dawson remontent aussi a cette époque [43].
Les HPAs de structure Sandwich obtenus a partir des entités trivacantes, XWy de type
Keggin, ou X,;Ws5 et H4XW35 de type Dawson sont liées par un nombre variable de cations
de métaux de transition tels que Fe'"', Mn", Co", Ni", zn", ...etc. La partie métallique
comporte 2, 3 ou 4 centres métalliques identiques ou différents. Trois structures des HPAs de

type Sandwich sont présentées ci-dessous (Figure 1-6) [44].

(a) (b) (c)
Figure 1-6: HPAs de type Sandwich: (a) type Keggin ; (b) et (c) type Dawson

Les structures de type Sandwich sont plus stables en solution aqueuse dans un intervalle de
pH de 1 a 8, ce qui a permis d’effectuer de nombreuses caractérisations en solution [45,46].
Par exemple, 1’étude ¢€lectrochimique permet d’aborder les phénomenes fondamentaux de
transfert d’électron dans ces systemes et d’illustrer, sur le plan des applications, d’éventuels
processus d’électro-catalyse. Par ailleurs, pour les composés de type « sandwich » comportant
moins de 4 cations métalliques «d » pris en sandwich, les autres sites vacants (1 ou 2)
peuvent étre occupés par un métal différent, pour former un HPA de type « sandwich » mixte,
dont les exemples sont peu nombreux a I’heure actuelle. Les structures sandwichs peuvent
également étre formées des arrangements trimériques et tétramériques résultants de la
connexion de trois et quatre sous unités de type Dawson [44,47].

La structure (Figure 1-7) de type « Couronne », KygLisH7[PsW4gO184] (€N abréviation
PsW.g), synthétisée il y pres de 30 ans par Contant et Tézé [48], peut étre considérée,

11
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formellement, comme un tétramere de I’espéce hexavacante de Dawson KioHoP2W1204g (€N
abréviation P,Ws,). L’anion PgW,g est trés stable en solution (pH 1 a 8), d’ou son intérét pour

des réactions électro-catalytiques [49].

Figure 1-7: Structure de I’HPAs de type Couronne.
La structure (Figure 1-8) dite structure « Banane » décrite pour la premiére fois en 2004
[50,51], peut étre considérée comme un HPA de type « Sandwich » dans lequel, deux entités
lacunaires substituées, de type Keggin, [XWsM3z04] (M = Co", Ni", Mn", X = P ou As) ou
[XWsM,M’O40] (M = Ni'", M> = Mn", X = P) sont reliées par un fragment [XWgO16] formant
ainsi, une structure forme banane ou un croissant de lune. D’autres structures de forme plus au

moins complexe ont été synthétiseées.

Figure 1-8: Structure de ’HPAs de type Banane.
1.5. SYNTHESE D’HETEROPOLYACIDES

L’obtention d’une espéce hétéropolyanionique donnée est conditionnée par la nature des
réactifs, leur steechiométrie, leur séquence d’addition, le pH et la température de réaction.
1.5.1. Méthode classique « Ether »

Il est établi que les hétéropolyacides ont une tres grande affinité pour les solvants
oxygeénés. Avec ’eau et I’éther, ils donnent des systemes a trois phases liquides. Par
conséquent, en agitant, avec de 1’éther en excés, une solution d’hétéropolyanion fortement
acidifiée par un acide minéral fort, il se forme trois couches.

- Une couche supérieure constituée d’éther saturée d’eau.
- Une couche inférieure huileuse et dense renfermant de 1’éther, de 1’eau et

I’hétéropolyacide formé.

12
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- Une couche intermédiaire aqueuse ne renfermant pratiquement pas d’hétéropolyacide.
L’hétéropolyacides est récupéré par décantation sous forme d’éthérate. L addition, d’un demi-
volume d’eau, pour un volume de solution éthérée, suivie d’une agitation a pression
atmosphérique, permet d’éliminer 1’éther [52].

1.5.2. Synthése hydrothermale

Cette synthése s’effectue a partir des oxydes solides peu solubles dans I’eau [53]. Son
principe repose sur la formation d’hétéropolyanions dans la solution surnageante, ce qui
permet de déplacer la solubilité des oxydes.

Le principal avantage de cette méthode réside dans 1’extrapolation industrielle possible
qu’elle permet (reflux 24 h d’une solution d’oxydes suivie d’évaporation), contrairement a la

premiére méthode (extraction a 1’éther).

1.6. STABILITE ET PROPRIETES DES HETEROPOLYANIONS

1.6.1. Stabilité thermodynamique des hétéropolyanions en solution

La nature des hétéropolyanions présents en solution aqueuse dépend du pH, de la nature
et de la concentration des différents constituants.

Les hétéropolyacides et leurs sels formés avec de petits cations (Li*, Na*, Cu?*...) sont
tres solubles dans les solvants polaires. Les hétéropolyacides présentent, entre autres une
grande affinité pour les solvants oxygénés et en particulier pour 1’éther, ce qui a permis
d’extraire un grand nombre de composés. En revanche, les gros cations (NH4+, Cs', Rb+...)
donnent des sels peu solubles ou insolubles dans 1’eau.

La stabilité des hétéropolyanions dépend également de la nature de 1’atome central et de
la nature des atomes métalliques constitutifs. 1l est a noter que la forme la plus stable des
hétéropolyanions non réduits, en solution aqueuse, est la forme a. L’isomérisation de la forme
B en forme a est souvent tres rapide en particulier pour les composés molybdiques.

En revanche, en milieu hydro-organique, il est souvent possible de stabiliser la forme
isomere B, la vitesse d’isomérisation dans un tel milieu étant lente [54]. Ce n’est pas le cas de
I’anion 12-molybdophosphate, dont le seul isomére utilisable reste la forme a.

1.6.2. Stabilité thermique des hétéropolyanions

La température de décomposition des hétéropolyanions est une des caractéristiques les
plus importantes en réactivité. En effet, un catalyseur actif et sélectif ne peut étre développé
dans un procédé catalytique industriel que si ses performances sont stables dans le temps.
C’est la difficulté a laquelle sont confrontés industriels et chercheurs universitaires.

Cependant, la temperature de decomposition des catalyseurs de type Hz:xPMo012xVxO4o €t de
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leurs dérivés est de 340 °C. C’est pourquoi les propriétés thermiques et en particulier les
évolutions texturales du solide sont des facteurs essentiels a prendre en compte.

Les héteropolyacides sont des composes fortement hydratés dont les protons sont reliés
aux molécules d’eau par les liaisons hydrogéne pour former les ions dioxonium (H,0),H".
Deux types d’eau peuvent ainsi étre éliminés par élévation de température :

- L’eau de cristallisation qui est de I’eau d’hydratation, assez peu liée ;
- L’ecau de constitution qui résulte de la combinaison des atomes d’oxygeéne du
polyanion avec les protons dans le composé anhydre.

Les composés perdent leur eau de cristallisation dans un domaine de température étendu
de 30 °C a 150 °C selon les hydrates [55]. Le composé obtenu est alors anhydre.

Le second type de perte de masse correspond a la perte de 1’eau de constitution. Les
protons se combinent avec des atomes d’oxygene de 1’hétéropolyanion pour former des
molécules d’ecau. Cette perte est observée au-dessus de 270 °C pour les composés
molybdiques. Le composé intermédiairement forme, parfois considéré comme un anhydride,
n’est pas réellement identifié.

Les facteurs cinétiques apparaissent importants puisque les mesures thermiques sont
généralement faites par analyse thermogravimétriques (ATG) donc en montée de température.
Il faudra alors distinguer la stabilité thermodynamique de la stabilité cinétique des composés.
En effet, les résultats dépendent du processus employé : statique (stabilité thermodynamique)
ou dynamique (stabilité cinétique) ainsi que des conditions expérimentales [56].

1.6.3. Stabilité structurale des hétéropolyanions

La décomposition structurale est un probleme majeur de la catalyse par
hétéropolycomposés. Dans certains cas, elle a empéché la commercialisation de procédés
basés sur ces catalyseurs en raison de leur courte durée de vie. C’est le cas exemple de
I’oxydéshydrogénation de 1’acide isobutyrique en acide méthacrylique : les excellentes
performances initiales du catalyseur se détériorent progressivement au cours du temps. Le
catalyseur type Keggin CugsH3PMo031VOy a fait I’exception en conservant ses performances
catalytiques pendant prés d’un an [57].

Sous atmosphére oxydante, la température de décomposition est fonction de
I’hétéroatome, de 1’atome métallique du polyanion et de la nature du contre-cation [55]. Avec
les acides, la décomposition survient pour des températures inférieures a 350 °C. Dans les
conditions de réaction, la stabilité structurale peut étre compromise soit par la température
¢élevée nécessaire pour activer une molécule stable comme les alcanes, soit par I’atmosphere

de la réaction, qui est généralement réductrice, particulierement pour des rapports
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hydrocarbure/oxygene élevé. La décomposition structurale du catalyseur peut étre minimisée
ou retardée par différents moyens.
1.6.4. Propriétés acido-basiques des hétéropolyanions

La plupart des HPAs sont solubles et se comportent comme des acides forts en solution
aqueuse [58]. Cette solubilité favorise leur utilisation dans certaines réactions de catalyse
homogene a la place des acides minéraux conventionnels tels que H,SQOy4, H3PO,, ... ctc. A
I’état solide, les propriétés acido-basiques des hétéropolyanions dépendent de plusieurs
facteurs dont la nature de ’atome métallique, de I’hétéroatome et du contre-anion. Il existe
également plusieurs études de 1’acidité potentielle des HPAs a 1’état solide ou sur supports.

Les protons peuvent étre directement les contre-anions: c’est le cas des
hétéropolyacides ou des sels acides mixtes. lls peuvent également se former durant deux
phénomenes :

- La dissociation de I’eau coordonnée
- Laréduction des ions métalliques par le dihydrogéne.

Les propriétés acides sont en fonction des éléments constituant le polyanion et sont liées
a la charge totale de I’ion. Certains auteurs ont suggéré que la force de I’acide diminue selon
I’ordre suivant : W > Mo* > V** et P> > Si** [1].

Les cations métalliques constituent potentiellement des sites acides de type Lewis. Il
existe classiquement une relation entre le caractere acide et le pouvoir polarisant du cation.
Plus le cation est électropositif, plus ’acide est fort et dur.

Dans les milieux organiques les HPAs sont généralement trés peu solubles, mais leur
solubilité dépend du solvant [59]. Cette solubilité peut étre nettement améliorée en les
transformant en sels d’ammoniums quaternaires.

1.6.5. La réduction des hétéropolyanions

La réduction de ces composés conduits a des espéces désignées par les termes d’HPA
bleus ou marrons en fonction de la couleur que leur confére le degré de réduction. Les HPAs
oxydés peuvent fixer plusieurs électrons sans que leur structure initiale soit modifiée. Ces
formes réduites peuvent participer a des cycles électrocatalytiques. En effet, la réoxydation
des formes réduites régénere les formes oxydées, excepté dans quelques cas rares ou le HPA

réduit n’est pas suffisamment stable en solution [44].
1.6.6. Les propriéetés oxydo-réductrices (redox)
Les propriétés redox des HPAs peuvent étre modulées et choisies a volonté en agissant

sur certains parametres, notamment la composition de I’HPA et celle du milieu. En solution,
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de nombreux hétéropolyanions peuvent participer a des échanges d’¢lectrons en plusieurs
étapes reversibles, mono, bi ou polyélectroniques. En général, les systémes redox concernant
ces molécules sont relativement rapides [60]. A I’aide des courbes d’intensité-potentiel,
effectuées par polarographie ou par voltammétrie cyclique, il est possible de visualiser les
différentes étapes de réduction ou d’oxydation.

Les propriétés redox des hétéropolyanions dépendent a la fois de la nature des atomes
métalliques (Mo, W...) et de I’atome central (P, Si...). Ainsi, le potentiel redox est influencé
par la charge de 1’hétéropolyanion, qui varie en fonction de I’atome central. Plus 1’ion est
chargé négativement, plus les potentiels de demi-vague Ej/; sont faibles et moins 1’ion est
réductible. Ainsi SiM01,04" est moins réductible que PMo1,040°". D’autre part, Le potentiel
d’oxydo-réduction décroit dans 1’ordre suivant : V > Mo > W. Des réductions par des especes
chimiques ont été étudiées avec le composé SiMo1,040" [61], le vanadium est donc le métal
le plus réductible. A 1’état réduit, les hétéropolycomposés se colorent souvent en bleu foncé.

Ile sont souvent designés dans la littérature anglo-saxonne par le terme « heteropoly blues ».
I.7. CARACTERISTIQUES DE LA SURFACE DES HPA

La surface des catalyseurs doit étre acide afin de pouvoir promouvoir la désorption
rapide des produits formés pour éviter une oxydation trop poussée a 1’état adsorbé. La vapeur
d’eau peut aussi favoriser la désorption des produits. Les hétéropolycomposés présentent une
acidité de Bronsted qui est fonction de la nature des ions métalliques et de leur degré
d’oxydation. Ceci peut favoriser la désorption des produits. lls peuvent également présenter,
aprés formation d’une lacune oxo, une acidité de type Lewis [62].

La disponibilité d’espéces oxygene mobiles a la surface des catalyseurs permet
I’insertion nucléophile dans certains hydrocarbures. Toutefois, pour avoir un procédé
catalytique qui ne soit pas limité par la disponibilité en oxygene, et pour éviter une réduction
trop importante qui peut entrainer une désactivation et peut-étre méme une décomposition
structurale, le catalyseur doit étre réoxyder. C’est 1’oxygéne gazeux qui va remplacer de
surface perdu. Le solide doit donc avoir aussi pour rdle 1’activation du dioxygeéne gaz et sa
transformation en especes O, [63]. Le catalyseur doit donc posséder des éléments
susceptibles d’une telle activation. Les héteropolycomposés phosphomolybdiques (P/Mo) sont
trés étudies dans la littérature, en raison de la plus grande réactivité de la liaison Mo-O par
rapport aux composés phosphotungstique (P/W) ou ceux de la série Si/Mo et Si/W.
Pratiquement tous les brevets revendiquent I’utilisation du vanadium et du cuivre pour
modifier le comportement catalytique de 1’acide 12-molybdophosphorique. Dans certains,

I’arsenic est aussi revendiqué comme étant un €lément important. Le cuivre et le vanadium,
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tous deux, sont connus pour influencer fortement les propriétés redox du composé de départ et
ainsi modifier les interactions avec I’hydrocarbure qui implique un changement de 1’état
d’oxydation.

Dans toutes les réactions d’oxydation ménagée, le degré d’oxydation de la surface du
catalyseur doit étre suffisamment élevé pour assurer une rapide oxydation de tous les
intermédiaires, mais aussi bas pour éviter la combustion totale. C’est pourquoi, il est

nécessaire d’atteindre un compromis en ce qui concerne la disponibilité en oxygene.

1.8. APPLICATIONS DES HETEROPOLYANIONS

Les HPAs constituent une classe inégalée de composés inorganiques de grande
versatilité structurale. A cette diversité structurale s’ajoutent des diversités de réactivité et de
propriétés intrinséques (pouvoir d’oxydation élevé, capacit¢ de réservoir d’électrons,
photosensibilisation, photochromisme), et en conséquence, les HPAs trouvent des
applications dans des domaines larges comme la catalyse d’oxydation, la photocatalyse,
I’électrocatalyse, la médecine, le magnétisme, la science des matériaux, le traitement des
déchets radioactifs, etc.

1.8.1. Les hétéropolyanions en catalyse

Les hétéropolyanions sont d’excellents candidats pour la catalyse. Ils présentent
I’avantage de pouvoir étre utilisés en catalyse acide et en catalyse redox. Aussi bien en phase
homogene qu’en catalyse hétérogéne. C’est pourquoi prés de 80-85 % des brevets et des
publications abordant 1’application des HPAS appartiennent au domaine de la catalyse [64].

» Photocatalyse
La photosensibilité des HPAs suite a I’excitation dans I’'UV leur permet également d’étendre
leurs applications dans le domaine de la photo-catalyse. En effet, 1’illumination d’un HPA en
présence d’un donneur sacrificiel d’électron conduit a la réduction du polyanion. Celui-ci peut
alors catalyser la réduction d’un substrat et se ré-oxyder. Ainsi, la photo-catalyse présente
I’avantage de pouvoir s’affranchir d’une électrode par I’emploi d’un donneur sacrificiel
d’¢lectrons.
De nombreuses études montrent ainsi que les HPAs peuvent étre employés dans des processus
de réduction photo-catalytiques d’ions métalliques tels que les ions Ag*, Au?*, Pt?*, Hg®*,
Cu®, Ni**... conduisant & la formation de nanoparticules métalliques [65-68].
La dégradation de colorants azoiques par réduction photo-catalytique en présences des
hétéropolyanions est aussi décrite dans la littérature [69,70].
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» Electro-catalyse

Du fait de leur facile réductibilité, les HPAs sont couramment utilisés pour catalyser la
réduction de divers substrats. Dans ce cas, les HPAs sont réduits au niveau d’une électrode, et
ensuite sont ré-oxydés en réduisant a leur tour le substrat étudie.

Plusieurs travaux ont montreé que de nombreux HPASs, notamment ceux qui sont substitués par
des métaux de transition tels que Fe**, Cu?*..., peuvent exercer une activité catalytique trés
efficace. A titre d’exemple, certains HPAs peuvent transformer les oxydes d’azote comme
NO,, NOgz, ainsi que NO, en composés moins toxiques comme N,O [71,72]. lls peuvent
également réduire O, ou H,0, jusqu’au stade de H,O [73,74]. Les résultats concernant la
réduction catalytique de 1’oxygene peuvent étre utilisés pour améliorer le fonctionnement des
piles a combustible. Les HPAs peuvent étre utilisés pour activer électrochimiquement la
surface de divers matériaux d’électrode comme le carbone vitreux, par exemple: la
modification donne une plus grande efficacité a la surface de 1’électrode vis-a-vis de la
réaction de dégagement de I’hydrogéne ou de la réduction de 1I’oxygene [75,76].

» Autres exemples de catalyse

Dans tous les exemples précédents, les HPAs servent de catalyseurs a des réactions redox.
Leur forme active correspond soit & leur forme excitée (dans le cas des réactions d’oxydation
photo-catalytiques), soit a leur forme réduite (dans le cas des réactions de réduction électro-
catalytiques ou photo-catalytiques), ce qui nécessite une activation, soit électrochimique (pour
les réactions électro-catalytiques), soit lumineuse (pour les réactions photo-catalytiques).
Cependant, de nombreuses réactions redox peuvent étre catalysées directement par les HPAS
dans leur état d’oxydation naturel et dans leur état fondamental, et ce par simple réaction
chimique, sans la nécessité d’une activation extérieure, si ce n’est éventuellement pas une
activation thermique. Dans ce cas, les HPAs réalisent essentiellement des réactions
d’oxydation de divers substrats, organiques ou inorganiques. Cela entraine la réduction de
I’HPA, qui est alors régenéré par réaction avec le dioxygéne présent dans le milieu. Il est a
noter que, souvent, ces réactions font intervenir dans leur mécanisme les formes protonées des
HPAs. Ainsi, Neumann R. et al. [77] ont étudié I’activité catalytique du composé
Hs[V2PMo010040] envers des réactions de déshydrogénation de diénes hexacyclique conduisant
a la formation de composés aromatiques. Par exemple, la production de benzene a partir du
1,3-cyclohexadiéne a été réalisée avec un rendement supérieur a 98%. Il est a noter
qu’environ 70 % des réactions catalytiques de la synthése organique font appel a des

hétéropolyacides de type Keggin et a leurs sels [78].
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1.8.2. Les hétéropolyanions dans I’industrie des colorants, pigments et encres
Les HPAs ont la capacité de former des précipités stables avec les colorants cationiques,
entrainant ainsi de nombreuses applications. Par exemple, Hair M.L. al. [70] ont déposé un
brevet en 1987 sur I’utilisation, dans des imprimantes a jet d’encre, d’un composé de type
colorant-polyéthyléne glycol-hétéropolyanion. Celui-ci forme, en solution aqueuse, une
dispersion de particules de taille submicrométrique, permettant une bonne durabilité et une
bonne qualité de I’image. De plus, les HPAs peuvent aussi avoir une influence sur I’éclat de la
couleur : la présence de polyoxotungstates dans les pigments tend a diminuer leur luminosité,
tandis que la présence de polyoxomolybdates tend a 1’augmenter [79].
1.8.3. Les hétéropolyanions en médecine
Les nombreuses études menées sur les HPAs et leurs applications en médecine ont

montré que ces polyoxoanions possédent deux types d’activités, antivirale et antitumorale
[80,81]. Certains hétéropolyanions de Keggin et notamment le composé o-[HsSiW12040]
posséde une activité antivirale contre plusieurs virus comme celui de la rubéole [82],
I’hétéropolyanion [NaSbgWa1Ogs]™ [83] connu en HPA-23 dont I’activit¢ HIV-1 est
remarquable, fut abandonné a cause de sa grande toxicité [84].
Yamase T. et al. [85] ont étudié I’activité antitumorale de quelques hétéropolymolybdates a
structure d’ Anderson, par ailleurs ils ont montré ’efficacité du composé (NH3iPr)s[M070,4] &
stopper la prolifération des cellules cancéreuses chez les souris. De plus, les HPAs en
association avec les antibiotiques B-lactame, sont tres efficaces contre certaines souches de
bactéries résistantes aux antibiotiques.
Aprés avoir étudié P’activité anti-HIV-1 de quelques polyoxométallates et découvert leur
toxicité, Weeks M.S. et al. [86] se sont orientés vers les dérivés organométalliques de
polyoxotungstates. La partie organique de ces hybrides pourrait présenter des points
d’ancrage pour des molécules biologiques et modifier, ainsi les propriétes et les sélectivités de
tels dérivés. Les dérivés organométalliques de polyoxoanions destinés aux applications
biomédicales doivent remplir plusieurs conditions :

- Etre stables a pH physiologique ;

- Etre solubles en milieu aqueux ;

- Etre suffisamment résistants a I’hydrolyse...
Les composés de type [SiW1:03RM]” ot (M = Si, Ge, Sn, Pb ; R = alkyl ou aryl) ainsi que
ceux a base des HPAs lacunaires et comportant un fragment « CpTi » présentent une grande

stabilité en milieu biologique.
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1.8.4. Les hétéropolyanions en biochimie

Les techniques d’analyse utilisants les HPAs ont été étendues au domaine de la
biochimie. En effet, les HPAs sont connus pour étre de bons agents précipitant des protéines
cibles. Par exemple, une des méthodes les plus couramment employée pour une mesure
quantitative du cholestérol-HDL (« bon »cholestérol) repose sur la précipitation sélective du
cholestérol-LDL (« mauvais »cholestérol) avec du phosphotungstate de sodium (Nas
[PW12040]) et du chlorure de magnésium [87]. Aprés centrifugation, le surnageant contenant
uniquement le cholestérol-HDL est alors dosé par methode enzymatique. Par ailleurs, la
méthode de Lowry, mise au point en 1951, permet d’effectuer des dosages de protéines [88].
Cette méthode combine I’utilisation d’ions Cu®* et du réactif de Folin-Ciocalteu, mélange
d’acide phosphotungstique (H3[PW12040]) et d’acide phosphomolybdique (H3[PM01204]). Le
principe de cette méthode est basé sur le fait que des acides aminés facilement oxydables tels
que la cystéine, la tyrosine et le tryptophane puissent réduire les ions Cu®** en Cu®, ces
derniers réduisant alors les acides phosphotungstiques et phosphomolybdiques en oxydes
bleus de tungstene (WgO23) et de molybdéne (MogO,3) qui possedent une absorption
maximale autour de 750 nm et qui est proportionnelle a la quantité d’acides aminés oxydés.
L’¢talonnage par une protéine de structure connue et proche de celle étudiée permet alors une
quantification des acides aminés présents.
1.8.5. Les hétéropolyanions en chimie analytique

Le molybdéne et le tungstene ont la capacité de former des HPAs avec de nombreux
hétéro-éléments. Les HPAs ainsi formés possédant alors des comportements spectroscopiques
et électrochimique caractéristiques, cela a permis le développement de nouvelles
méthodologies trés sensibles pour la détection de ces hétéro-éléments. En 1994, Wang S. et al.
[89] ont déposé un brevet sur une méthode de détection du silicium, fondée sur la mesure de
la luminescence de luminol oxydé par I’hétéropolyanion formé in situ avec le silicium, avec
une limite de détection de 0,5 pg.L™. Un autre exemple, élaboré par Osakai T. et al. [90], est
basé sur la mesure du courant di au HPA formé in situ avec les ions phosphates présents dans
le milieu. En effet, ce courant est proportionnel a la concentration en ions phosphates, et ce
jusqu’a des concentrations de ’ordre de 0,02 mol.L™. Outre les méthodes de détection, des
techniques d’extraction et de séparation ont également été mises au point, et qui reposent
notamment sur la précipitation sélective de cations avec les polyanions [91]. Par ailleurs, les
polyoxométalates sont également utilisés comme agents contrastants en microscopie

électronique, notamment pour des applications en biologie. En effet, de par le numéro
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atomique élevé de certains de leurs éléments, ils ont la capacité de faire dévier les électrons
dans le diaphragme du microscope [92].
1.8.6. Les hétéropolyanions en science des mateériaux

On accorde une attention croissante aux HPAs en raison de leur versatilité chimique,
structurale et électrochimique. Plusieurs matériaux a base de 1’hétéropolyacide H3[PW1,040]
présentent des propriétés électrochromes, puisqu’ils changent de couleur selon le potentiel
appliqué. Certains travaux ont montré, également, que des cellules de stockage photo-
électrochimique performantes pouvaient étre obtenues en associant les HPAs avec des semi-
conducteurs de type lamellaire. L’¢laboration de matériaux hybrides a base de
polyoxométallate se fait par fonctionnalisation du polyanion par un fragment organique
présentent un groupe réactif (insaturation, amine, acide carboxylique..). Les matériaux
obtenus sont susceptibles de présenter des propriétés combinant celles des deux parties,
organique et inorganique. Judeinstein F. [93] est le premier & polymériser par voie radicalaire
une fonction organique (R = vinyl, allyl, méthacryl, styryl) greffée sur un HPA de Keggin
bifonctionnel [(R,Si,0)SiW11039]". De méme, un polymére & base de polyoxométallate a été
synthétisé par Mayer C.R. et al. [94,95] par copolymérisation de
[(CH,=C(Me)CO,(CH,)3Si0),0)SiW1;03]* et du monomére CH,=C(Me)CO,CH,CHs.
L’équipe de Peng Z. a développé une méthodologie rationnelle dans 1’optique de synthétiser
des matériaux hybrides par assemblage de polyoxométallates [96]. Ainsi des espéces hybrides
ont été obtenues par couplage covalent de deux clusters hexamolybdiques [97] (deux dérivés
hybrides iodés avec un lien conjugué rigide) ou différents (un dérivé hybride portant un
groupement iodo et ’autre un groupement acétylénique). Ces réactions de couplage, de type
Sonogashira [98], entrent une fonction acétylénique terminale et un carbone sp® portant un
groupement halogéné, s’effectuent en présence d’un catalyseur de Pd(II) ou de Pd et Cu(l) et

une amine tertiaire sous atmosphere inerte.

21



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[1]

[2]

[3]

[4]

[5]

[6]

[7]
[8]

[9]

[10]

[11]

REFERENCES BIBLIOGRAPHIQUES

Misono M.. Heterogeneous catalysis by heteropoly compounds of molybdenum and
tungsten. J. Catalysis Reviews Science and Engineering, 29(2-3), 269-321, 1987.
Fournier M.. Contribution a 1’étude d’hétéropolyanions molybdiques et des ions
mixtes qui en dérivent, thése de doctorat, université de Paris VI, 1976.

Hill C.L.. Introduction: Polyoxometalates-Multicomponent molecular vehicles to
Probe Fundamental Issues and Practical Problems, 1, 1998.

Contant R.. Herveb G., The heteropolyoxotungstates: Relationships between routes of
formation and structures. Reviews in Inorganic Chemistry, 2, 63-112, 2002.

Dubovik D.B.. Tikhomirovs T.I., Ilvanov A.V., Nesterenko P.N., Shpigun O.A.,
Determination of silicon, phosphorous, arsenic, and germanium as heteropoly acids. J.
Analytical Chemistry, 9, 802-819, 2003.

Ouahab L., Bencharif M., Grandjean D.. Preparations, X-ray Crystal Structures, EH
Band Calculations, and Physical Properties of [(TTF)s(H)(XM12040)(EtsN)] (M=W,
Mo; X=P, Si): Evidence of Electron Transfer between Organic Donors and
Polyoxometalates, 4, 666-674, 1992.

Pope M.. Heteropoly and isopoly oxometalates, 8, Springer Verlag, 1983.

Yong Y., Zhang C., Gu Z., Du J., Guo Z., Dong X., Xie J., Zhang G., Liu X., Zhao Y..
Polyoxometalate-based radiosensitization platform for treationg hypoxic tumors by
attenating radioresistance and enhancing radiation response. ACS Nano, 11, 7164-
7176, 2017.

Yong Y..Cheng X.,Bao T., ZUuM., Yan L., YinW.,, Ge C., Wang D., Gu Z., Zhao Y.
Tungsten sulfide quantum dots as multifunctional nanotheranostics for in vivo dual-
modal imaging-guided Photothermal/Radiotherapy synergistic therapy. ACS Nano, 1-
45, 2015.

Dahmer M.K.. Housley P.R., Pratt W.B.. Effects of molybdate and endogenous
inhibirors on steroid-receptor inactivation, transformation, and translocation. J. Ann.
Rev. Physiol. 46, 67-81, 1984.

Sleight A.W.. Aykan K., Rogers D.B.. New nonstoichiometric molybdate, tungstate,
and vanadate catalysts with the scheelite-type structure. J. Solid State Chemistry, 13,
231-236, 1975.

22



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[12]

[13]

[14]

[15]

[16]

[17]

[18]

[19]

[20]

[21]

[22]

[23]

[24]

Munsterman D.. Kerstholt S.. Sodium polytungstate, a new non-toxic alternative to
bromoform in heavy liquid separation. J. Palaeobotany and Palynology, 91, 417-422,
1996.

Gregory M.R.. Johnston K.A.. A nontoxic substitute for hazardous heavy liquids-
aqueous sodium polytungstate (3Na,W0O,4.9W0O3.H,0) solution (Note). J. Geology and
geophysics, 30, 317-320, 1987.

Guranowski A.. Blanquet S.. Chromate, molybdate, tungstate and vanadate behave as
substrates of yeast diadenosine 5°,5°°’-p,p*-tetraphosphate o,B-phosphorylase. J.
Biochimie, 68, 757-760, 1986.

Weakley T.. Some aspects of the hataropolymolybdates and hataaropolytungstatees,
Large Molecules, 131-176, 1974.

Berzelius J.. The preparation of phosphomolybdate ion [PM01,04]%". J. Pagg. Ann, 6,
369-371, 1826.

Struve H.. Ueber verschiedene doppelsalze der molybdanséure und wolframsdure.
Advances synthesis and Catalysis, J. Prakt Chem, 55, 888, 1854.

Marignac C.. C.R. Acad. Sci, 55,888.Ann.Chim, 25, 362, 1826.

Miolati A., Pizzighelli R.. Zur Kenntnis der komlexen Sauren 1. 1. Uber die
Leitfahigkeit von molybdanséurehaltigen Gemischen. J. Advanced Synthesis and
Catalysis, 417-456, 1908.

Rosenheim A., Jaenicke J.. Zur kenntnis der iso-und heteropolyséuren. XV. Mitteilung.
Kritische Untersuchungen Uber die constitution der heteropolysauren. Anorganische
und allgemeine, 100, 304, 1917.

Rosenheim A.. Abeggs Handbuch der Anorganishe Chemie, Hirzel, Leipzig, 4, | (2),
977-1064, 1921.

Pauling L.. The molecular structure of the tungstosilicates and related compounds, J.
the American Chemical Society, Vol.51, N°10, 2868-2880, 1929.

Hoard J.L.. An X-ray Investigation of the 12-Molybdo-phosphates and Related
Compounds. Zeitschrift Fir Kristallographie-Crystalline Materials, 84(1-6), 217-230,
1933.

Keggin J.F.. The structure and formula of 12-phosphotungstic acid, In Proceedings of
the Royal Society of London A: Mathematical, Physical and Engineering Sciences.
144,851, 75-100. The Royal Society, 1934.

23



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[25]

[26]

[27]
[28]

[29]

[30]

[31]

[32]

[33]

[34]

[35]

[36]

[37]

[38]
[39]

Bradley A.J.. Illingworth JW.. The Crystal Structure of H3zPW;12040.29H,0.
Proceedings of the Royal Society of London. Series A, Mathematical and physical
Sciences, 157(890), 113-131, 1936.

Evans H.T.. The crystal structures of ammonium and potassium molybdotellurates.

Journal of the American Chemical Society, 70(3), 1291-1292, 1948.

Anderson J.S.. Constitution of the poly-acids, Nature, 140-850, 1937.

Lindqgvist I.. Aronsson B.. The structure of the hexatantalate ion in 4K,0.3TA;0Os.

16H,0.Arkiv for Kemi, 7(1), 49-52, 1954.

Lindqvist I.. The structure of the hexaniobate ion in 7Na,0.6Nb,05.32H,0, Arkiv for

Kemi, 5(3), 247-250, 1953.

Katsoulis D.E.. A survey of applications of polyoxometallates, Chemical Reviews,

98(1), 359-388, 1998.

Pope M.T.. Miiller A.. Polyoxometallate Chemistry: an old field with new dimensions
in several disciplines. Angewandte Chemie International Edittion in English, 30(1), 34-
48, 2001.

Dubovik D.B., Tikhomirova T.l., Ivanov A.V., Nesterenko P.N., Shpignun O.A..

Determination of silicon, phosphorous, arsenic, and germanium as heteropoly acids. J.

Analytical Chemistry, 58(9), 802-819, 2003.

Putaj P., Lefebvre F.. Polyoxometalates containing late transition and noble metal

atoms, Coordination Chemistry Reviews, 255(15), 1642-1685, 2011.

Gouzerh P., Che M.. From Scheele and Berzelius to Mller, Polyoxometalates (POMS)

revisited and the missing link between the bottom up and top down approaches.

L’actualite chimique, 298, 9-22, 2006.

Krebs B., Klein R.. Synthesis and structural chemistry of novel heteropolymolybdates

and tungstates. J. Molecular Engieering, 343-59, 1993.

Weinstock I. A.. Cowan J.J., Barbuzzi E.M.G., Zeng H., Hill C. L.. Equilibria between

a and B isomers of keggin heteropolytungstates. J. Am.Chem. Soc. 121, 4608-4617,

1999.

Dawson B.. The structure of 9(18)-heteropoly anion in potassium 9 (18)-

tungstophosphate, Kg(P2,W150s2).14H,0. Acta Crystallographica, 6(2), 113-126, 1953.

Wells A.F.. Structure inorganic chemistry, Oxford University Press. 344, 1945.

Martin C.. Catalyseurs d’hydrodesulfuration prepares a partir d’hétéropolyanions de

type Anderson, These doctorat, Univ. Sci.Tech. Lille 2, 2003.

24



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[40]

[41]

[42]

[43]

[44]

[45]

[46]

[47]

[48]

Parent L.. Synthése et caractérisation de nanoparticules métalliques hybrids a base de
polyoxométallates: applications a 1’¢électro-catalyse. These doctorat en Chimie, 2015.
Nomiya K., Miyazaki T., Maeda K., Miwa M.. Catalytic photooxidation of some
secondary  alcohols by decatungstate isopolyanion and  Keggin-type
dodecatungstophosphate heteropolyanion in homogeneous system under excess of
oxygen and the effect of counterious on redox cycle of polyanions. J. Inorganica
chimica acta, 127(1), 65-69, 1987.

Weakley T.J.R, HT jun. Evans, Showell J.S, Tourné G.F., Tourné C.M.. 18-
Tungstotetracobalto (I1) diphosphate and related anions: a novel structural class of
heteropolyanions. J. Chem. Soc., Chem. Commun, 139-140, 1973.

Keita B., Mbomekalle I.M., Nadjo L., Contant R., [HsAsW:5Og,]"", Anovel Dawson
heteropolyanion and two of its sandwich-type derivatives
[ZNn4(H20)2(HaASW150s6)2]"2 [Cua(H20)2(HsASW150s6),]*: cyclic voltammetry and
electrocatalytic ~ properties towards nitrite  and nitrate.  Electrochemistry
communications, 3(6), 267-273, 2001.

Ngo B. B.R., Polyoxométallates et chimie verte: molecules et matériaux nanostructures
pour la conversion de 1’énergie et I’environnement, Thése doctorat, Université Sud 11
Orsay, 2011.

Keita B., Mbomekalle 1.M., Nadjo L., Anderson T.M., Hill C.L.. Multi-Iron Wells-
Dawson Heteropolytungstates, Electrochemical Probing of Siderophoric Behavior in
Sandwich-Type Complexes, J. Inorganic chemistry, 43(10), 3257-3263, 2004.
Mbomekalle I.M., Keita B., Nadjo L., Neiwert W.A., Zhang L., Hardcastle K.I.,
Anderson T.M.. Lacunary Wells-Dawson Sandwich Complexes-Synthesis,
Characterization, and Stability Studies of Multi-Iron Species. European J. Inorganic
Chemistry, 21, 3924-3928, 2003.

Sakai Y., Ohta S., Shintoyo Y., Yoshida S. Taguchi Y., Matsuki Y., Nomiya K..
Encapsulation of anion/cation in the central cavity of tetrameric polyoxometalate,
composed of four trititanium (IV)-substituted o-Dawson subunits, initiatedby
protonation/deprotonation of the bridging oxogen atoms on the intramolecular surface.
J. Inorganic chemistry. 50(14), 6575-6583, 2011.

Contant R., Tézé A.. A new crown heteropolyanion KjsLisH7PgW450154.92H,0:
synthesis, structure, and properties. J. Inorganic chemistry, 24(26), 6410-6414, 1985.

25



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[49]

[50]

[51]

[52]

[53]

[54]

[55]

[56]

[57]

Keita B., Lu Y.W.. Nadjo L., Contant R.. Salient electrochemical and electrocatalytic
behaviour of the crown heteropolyanion  KagLlisH7PgWy4g0184.92H,0. J.
Electrochemistry communications, 2(10), 720-726, 2000.

Ritorto M.D., Anderson T.M., Neiwert W.A., Hill C.L.. Decomposition of a- type
sandwiches Synthesis and characterization of new polyoxometallates incorporating
multiple d-electron-centered units, Inorganic chemistry, 43(1), 44-49, 2004.
Clemente-Juan J.M., Coronado E., Forment-Aliaga A., Galan-Mascaros J.R.,
Giménez-Saiz C., Gomez-Garcia C.J.. A new heptanuclear cobalt (Il) cluster
encapsulated in a novel heteropolyoxometalate topology: Synthesis, Structure, and
Magnetic Properties of [Co7(H20)2(OH)2PaWas5004]'%. J. Inorganic chemistry, 43,
N°8, 2689-2694, 2004.

Abbessi  M.. Synthése et propricties d’hétéropolyanions vanado-molybdo-
tungstophosphoriques en vue d’une application en catalyse d’oxydation. Thése de
Doctorat en cinétique chimique appliquée. Université Paris VI, France, 134p, 1989.
Lee J.K., Melsheimer J., Berndt S., Mestl G., Schlogl R., Kohler K., Transient
responses of the local electronic and geometric structures of vanado-molybdo-
phosphate catalysts H**nPVnMo?nO., in selective oxidation, Applied Catalysis A:
General, 214(1), 125-148, 2001.

Fruchart J.M., Herve G., Launay J.P., Massart R., Electronic spectra of mixed valence
reduced hataropolyanions. Journal of Inorganic and Nuclear Chemistry, 38(9), 1627-
1634, 1976.

Rocciccioli-Deltcheff C., Fourier M., Franck R., Thouvenot R., Vibrational
investigations of polyoxometalates 2, Evidence for anion-anion interactions in
molybdsenum (VI) and tungsten (VI) compounds related to the Keggin structure.
Inorganic chemistry, 22(2), 207-216, 1983.

Boudjemaa S., Synthese de polyoxomeétalates a base vanadium et/ou de ruthenium :
Application a I’époxydation du cyclohexéne. Thése doctorat, Université Tlemcen,
2015.

Blouet-Crusson E., Ridole M., Fournier M., Aboukais A., Daubreg F., Hecquet G.,
Guelton M., Oxidative dehydrogenation of isobutyric accid with cupric salts of
molybdovanadophosphoric acid (CuxHs-2xPVMo01104), Investigation of catalyst
activation and desactivation. Applied Catalysis A: General, 178(1), 69-83, 1999.

26



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[58]

[59]

[60]
[61]

[62]

[63]

[64]

[65]

[66]

[67]

[68]

[69]

Xin F., Pop M.T., Polyoxometalate derivatives with multiple organic groups 3.
Synthesis and structure of Bis(decatungstosilicate) [PhSnOH;)2(y-SiW10036)2]10.
Inorganic chemistry, 35(19), 5693-5695, 1996.

Wada T., Résonance magnétique nucléaire des protons dans le cristal de 1’acide
phosphomolybdique H3PM1,040.29H,0. Comptes rendus hébdomadaires des séances
de I’academie des sciences, 256(3), 553, 1964.

Souchay P., lons minéraux condensés. Masson et Cie, 1969.

Massart R., Fournier M., Souchay P., Effect of stannous chloride on molybdosilicic
acid: detection of reduced molybdostannosilicates. CR Acad. Sci., 267, 1805-1808,
1968.

Mizuno N., Yahiro H.. Oxidation of isobutene catalyzed by partially salified cesium
molybdovanadophosphoric acids. J. Phys. Chem. B, 102, 437-443, 1998.

Akimoto M., Ikeda H., Okabe A., Echigoya E., 12-Heteropolymolybdates as catalysts
for  vapor-phase  oxidative  dehydrogenation of isobutyric  acid: 3.
Molybdotungstophosphoric and molybdovanadophosphoric acids. Journal of
Catalysis, 89(2), 196-208, 1984.

Katsouli D.E., A survey of applications of polyoxometalates, Chemical Reviews,
98(1), 359-388, 1998.

Troupis A., Hiskia A., Papaconstantinou E., Photocatalytic reduction and recovery of
copper by polyoxometalates. Environmental science technology, 36(24), 5355-5362,
2002.

Troupis A., Gkika E., Hiskia A., Papaconstantinou E., Photocatalytic reduction of
metals using polyoxometallates: recovery of metals or synthesis of metal
nanoparticles. Comptes Rendus Chimie, 9(5), 851-857, 2006.

Troupis A., Hiskia A., Papaconstantinou E., Selective photocatalytic reduction-
recovery of palladium using polyoxometallates, Applied Catalysis B.: Environmental,
52(1), 41-48, 2004.

Goungmene F., Molécules et matériaux a base de polyoxométallates pour 1’énergie et
I’environnement. Thése doctorat, Université Paris sud 11,2014.

Schaming D., Farha R., Xu H., Goldmann M., Ruhlmann L., Formation and
photocatalytic properties of nanocomposite films containing both tetracobalt Dawson-
derived sandwich polyanions and tetracationic porphyrins, Langmuir, 27(1), 132-143,
2010.

27



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[70]

[71]

[72]

[73]

[74]

[75]

[76]

[77]

[78]

[79]

[80]

[81]

[82]

Troupis A., Triantis T.M., Gkika E., Hiskia A., Papaconstantinou E., Photocatalytic
reductive-oxidative degradation of Acid Orange 7 by polyoxometalates, Applied
Catalysis B : Environmental, 86(1), 98-107, 2009.

Belhouari A., Keita B., Nadjo L., Contan R.,Efficient conversion of NO into N,O by
selected electroreduced heteropolyanions. New Journal of Chemistry, 22(2), 83-86,
1998.

Keita B., Abdeljalil E., Nadjo L., Contan R., Belghiche R. First examples of efficient
participation of selected metal-ion-substituted heteropolyanions in electrocatalytic
nitratereduction. Electrochemistry communications, 3(2), 56-62, 2001.

Keita B., Bemaissa M., Nadjo L., Contan R., Dioxygen and hydrogen peroxide
electrocatalytic reduction: evidence for acooperativity of Mo and Cu centres in
substituted heteropolyanions. Electrochemistry communications, 4(8), 663-668, 2002.
Toth J.E., Melton J.D., Cabelli D., Bielski B.H., Anson F.C. Electrochemistry and
redox chemistry of H,OFelllSiW1;0395-in the presence of H,O, and OH. Inorganic
chemistry, 29(10), 1952-1957, 1990.

Keita B., Nadjo L., Mater L.,New oxometalate-based materials for catalysis and
electrocatalysis. Materials chemistry and physics, 22(1-2), 77-103, 1989.

Keita B., Nadjo L., Parsons R., Surface modifications with heteropoly and isopoly
oxometalates: part electrodes. Journal of Electroanalytical Chemistry and Interfacial
Electrochemistry, 258(1), 207-218, 1989.

Neumann R., Lissel M., Aromatization of hydrocarbons by oxidative dehydrogenation
catalyzed by the mixed addebda heteropoly acid HsPMo1pV2040. Journal of Organic
Chemistry, 54(19), 4607, 1989.

Pop M.T., Mu A., Polyoxometalates: Form Platonic Solids to Anti-retroviral Activity,
(Eds.) kluwer Academic Publishers: Dordrecht, 1994,

Miller A., Peters F., Pope M.T., Gatteschi D., Polyoxometalates: very large clusters
nanoscale magnets. Chemical reviews, 98(1), 239-272, 1998.

Rhule J.T., Hill C.L., Judd D.A., Schinazi R.F., Polyoxometalates in medicine.
Chemical Reviews, 98(1), 327-358, 1998.

Hasenknoup B., Polyoxometales : introduction to a class of inorganic compounds and
their biomedical applications. Front Biosci, 10(1-3),275, 2005.

Bonissol C., Kona P., Chermann J.C., Jasmin C., Raynaud M., Action antivirale des
polyanions minéraux condensés. Inhibition in vitro du virus de la rubéole. CR Acad
Sci. Paris, 274, 3030-3033, 1972.

28



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[83]

[84]

[85]

[86]

[87]

[88]

[89]

[90]

[91]

[92]

Ficher J., Ricard L., Weiss R., The structure of the heteropolytungstate
(NH,)17NA[NaW1,ShgOgg]cntdot.14H,0. An inorganic cryptate. Journal of the
American Chemical Society, 98(10), 3050-3052, 1976.

Hill C.L., Kim G.S., Prosser-McCartha C.M., Judd D., Polyoxometalates in catalytic
selective  homogeneous oxygenation and anti-HIV chemotherapy. Molecular
Engineering, 3(1), 263-275, 1993.

Yamase T., Fukud N., Tajima Y., Synergistic effect of polyoxotungstates in
combination with B-lactam antibiotics on antibacterial activity against methicillin-
resistant Staphylococcus aureus, Biological and Pharmaceutical Bulletin, 19(3), 459-
465, 1996.

Weeks M.S., Hill C.L., Schinazi R.F., Synthesis, characterization, and anti-human
immunodeficiency virus activity of water-solublesalts of polyoxotungstate anions with
covalenty attached organic groups. Journal of medicinal chemistry, 35(7), 1216-1221,
1992.

Warnick G.R., Mayfield C., Benderson J., Chen J.S., Albers J.J., HDL cholesterol
quantitation by phosphotungstate- Mg®* and by dextran sulfate-Mn**- polyethylene
glycol precipitation, both with enzymic cholesterol assay compared with the lipid
research method. American journal of clinical pathology, 78(5), 718-723, 1982.

Lowry O.H., Rosebrough N.J., Farr A.L., Randall R.J., Protein measurement with the
Folin phenol reagent J.bio.Chem., 193(1), 265-275, 1951.

Wang S., Hazelrigg T.. Implications for bcd mRNA localization from spatial of exu
protein in Drosophila oogenesis. Nature, 369(6479), 400-403, 1994.

Osakai T., Himeno S., Saito A., Maeda K., Katano H.. Linear dependence of the
standard ion transfer-potentials of heteropoly and isopoly anions at the 1,2-
dichloroethane/waterinterface on their surface charge densities. J. Electroanalytical
Chemistry, 360(1-2), 299-307, 1993.

Svec V., Mikulaj V., Hanzel R.. Precipitation separation of lead and calcium,
strontium, barium from acidic solutions using crown ether and tungstosilicic acid. J.
radioanalytical and nuclear chemistry, 208(2), 487-497, 1996.

Stockert J.C., Blanco J., Ferrer J.M., Trigoso C., Tato A., Del Castillo P., Risueno
M.D.C.. Tungsten and molybdenum heteropolyacids as staining and contrastingagents:
Reactivity with epoxy resin-embedded cell and tissue structures. Acta histochemica,
86(2), 151-IN3, 1989.

29



Partie | : Revue bibliographique Chapitre | : Les hétéropolyanions

[93]

[94]

[95]

[96]

[97]

[98]

Judeinstein P.. Synthesis and Properties of Polyoxometalates based inorganic-organic
polymers. J. Chem. Mater., 4(1), 4-7, 1992.

Mayer C.R.. Thouvenot R., Lalot T., Hybrid hydrogels obtained by cocpolymerization
of acrylamide with aggregates of methacryloyl derivatives of polyoxotungstates. A
comparison with polyacrylamide hydrogels, with trapped aggregates, Macromolecules,
33(12), 4433-4437, 2000.

Mayer C.R., Thouvenot R., Lalot T.. New hybrid covalent networks based on
polyoxometalates: part 1. Hubrid networks based on poly(ethylmethacrylate) chains
covalently cross-linked by heteropolyanions: synthesis and swelling properties.
Chemistry of Materials, 12(2), 257-260, 2000.

Peng Z.. Rational synthesis of covalently bonded organic-inorganic hybrids.
Angewandte Chemie International Edition, 43(8), 930-935, 2004.

Lu M., Wei Y., Xu B., Cheung C.F.C., Peng Z., Powell D.R.. Hybrid Molecular
Dumbbells: Bridging Polyoxometalate Clusters with an Organic n-Conjugated Rod.
Angewandte. Chemie International Edition, 41(9), 1566-1568, 2002.

Sonogashira K.. Development of Pd-Cu catalyzed cross-coupling of terminal

acetylenes with sp>-carbon halides. J. Organometallic Chemistry, 653(1), 46-49, 2002.

30



Partie | : Revue bibliographique Chapitre Il : Les Colorants

Chapitre 11
LES COLORANTS

Ce chapitre est consacré a une étude bibliographique sur les colorants textiles et leur impact
environnemental, nous allons donner un apercu général sur [’origine de la couleur, la

classification des colorants et les techniques utilisées pour leur élimination dans les eaux.

11.1. HISTORIQUE

Depuis le début de I’humanité, les colorants ont ét¢ appliqués dans pratiquement toutes
les sphéres de notre vie quotidienne pour la peinture et la teinture du papier et des vétements,
etc. Jusqu’a la moitié du 19°™ siecle, les colorants appliqués étaient d’origine naturelle. Des
pigments inorganiques tels que 1’oxyde de manganese, 1’hématite et I’ancre étaient utilisés.
Par ailleurs, des colorants naturels organiques ont été appliqués, surtout dans 1’industrie de
textile. Ces colorants sont tous des composés aromatiques qui proviennent essentiellement des
plantes, tel que I’alizarine et I’indigo [1].

L’industrie des colorants synthétiques est découverte en 1856 quand le chimiste anglais
W. H. Perkin, dans une tentative de synthése de la quinine artificielle pour soigner la malaria,
a obtenu la premiere matiere colorante synthétique qu’il appela "mauve" (aniline, colorant
basique). Perkin a breveté son invention et a installé une chaine de production. De nouveaux
colorants synthétiques commencent a paraitre sur le marché. Ce processus a été stimulé par la
découverte de la structure moléculaire du benzene en 1865 par Kekulé. En conséquence, au
début du 20°™ siécle, les colorants synthétiques ont pratiquement supplantés les colorants
naturels [2].

11.2. DEFINITIONS

Lorsqu’on introduit le concept de teinture d’un matériau, il ne faut pas amalgamer les
notions de colorant et de pigment. Méme si tous deux présentent sous forme de poudres, avec
des structures chimiques parfois similaires, ils se distinguent pourtant dans leurs propriétés et
leur utilisation ; pigment-colorant :

Un pigment est avant tout un agent recouvrant, il ne se lie pas a la surface qu’il colore,
il n’est pas modifié chimiquement lors de son application, il s’agit d’un corps insoluble dans

les milieux de suspension usuels.

31



Partie | : Revue bibliographique Chapitre Il : Les Colorants

Le colorant est plus fréguemment employé pour désigner un composé

organique soluble qui confére une couleur. Il est souvent employé comme synonyme de
teinture (dye en Anglais) [3,4].
De ces définitions, il résulte que colorants et pigments sont donc deux termes a ne pas
confondre lorsque 1’on parle de matiéres colorantes, les colorants se distinguent des pigments
du fait qu’ils sont solubles dans le milieu d’application, 1’eau, alors que les pigments,
insolubles, sont mis en suspension dans un liant organique comme de 1’huile ou de la gomme,
permettant ainsi de colorer le support [5].

Un colorant est une substance colorée qui interagit avec le milieu dans lequel elle est
introduite, et le colore en s’y dissolvant et/ou dispersant donc, il a la propriété de teindre.
Cette propriété résultante d’une affinité particuliére entre le colorant et la fibre est a 1’origine
des principales difficultés rencontrées lors des procédes de teinture. Selon le type
d’application et d’utilisation, les colorants synthétiques doivent répondre a un certain nombre
de critéres afin de prolonger la durée de vie des produits colorés sur lesquels ils sont
appliqués : résistance a ’abrasion, stabilité photolytique des couleurs, résistance a I’oxydation
chimique (notamment par les détergents) et aux attaques microbiennes [6].

Les matieres colorantes se caractérisent par leur capacité a absorber les rayonnements
lumineux dans le spectre visible (de 380 a 750 nm) [7]. En générale, les colorants consistent
en un assemblage de groupes chromophores, auxochromes et de structures aromatiques. Ils
sont utilisés pour colorer les textiles, les encres, les peintures, les vernis, les produits

alimentaires.
11.3. STRUCTURE CHIMIQUE DES COLORANTS

La structure chimique des colorants s’appuie principalement sur la nature du

chromophore, qui constitue le squelette nécessaire a la coloration de la molécule. Il doit étre
associe a un auxochrome afin de fixer les molécules colorées sur le produit, le substrat.
11.3.1. Le groupement chromophore : sont des groupes non saturés présentant des
¢lectrons 7w et/ ou des doublets libres d’¢lectrons dits non liants (€lectrons n) situés sur des
hétéroatomes comme 1’oxygene ou I’azote. IlIs permettent une absorption importante de
lumiere dans le domaine du visible ou de l'ultraviolet. lls représentent, par conséquent, la
portion responsable de la couleur du composé. Pour les colorants organiques, les trois
chromophores les plus importants sont I'azobenzéne, le triphénylméthane et I'anthraquinone
(Tableau 11-1).
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11.3.2. Le groupement auxochrome : Le déplacement de la longueur d’onde
d'absorption vers de grandes valeurs, est di, dans la molécule de colorant, a la présence de
groupements auxochromes liés aux groupements chromophores. L'auxochrome est donc la
partie influencgant I'intensité de la coloration et il fixe avec efficacité le colorant sur le support
(tableau 1) [8-10].

Tableau I1-1 : Principaux groupes chromophores et auxochromes [11,12]

Groupes chromophores Groupes auxochromes

Az0 (-N=N-) Amino (-NHy)

Nitroso (-NO) Méthylamino (-NHCH3)

Carbonyl (>C=0) Diméthylamino (-N(CHjs),)

Vinyl (-C=C-) Hydroxyl (-HO)

Nitro (-NO,) Alkoxyl (-OR)

Sulfure ( >C=S) Groupes donneurs d’¢lectron (NH3, X))

11.4. NATURE DES PRINCIPAUX COLORANTS

Du point de vue atomistique, les colorants peuvent étre soit inorganiques (les atomes de
carbone ne sont pas majoritaires dans la composition chimique de la molécule). Soit
organiques (abondance de carbone dans la formule chimique). De plus, le colorant, qu’il soit
organique ou inorganique, peut étre d’origine naturelle ou synthétique [13,14].

11.4.1. Colorants naturels
I1.4.1.1. Colorants d’origine végétale

Extraits des plantes, des arbres ou des lichens; exemples de plantes naturelles
permettant de fabriquer des colorants : la garance donne une coloration rouge, 1’indigo est trés
utilisé pour sa colorant bleue, la gaude donne une coloration jaune, le henné dont les feuilles
contiennent un colorant rouge, le quercitron produit des teintes jaunes, les cochenilles pour les
colorants rouges.
11.4.1.2. Colorants d’origine animale

Extraits des insectes comme le kermeés ou le mollusque comme la pourpre [15]. Mais le
nombre de colorants n’a jamais excédé la dizaine, alors que les colorants synthetiques

comptent plus de sept mille exemplaires.
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11.4.2. Colorants synthétiques

Les colorants synthétiques dominent aujourd’hui le marché surtout que leurs propriétés
peuvent étre précisément adaptées a leur utilisation. Tous ces colorants sont synthétises
principalement a partir des produits pétroliers, notamment du benzéne et de ses dérivés
(toluene, naphtalene, xyléne et anthracene) [16]. Ils sont de plus en plus utilisés dans les
industries de coloration des textiles grace a leur synthese assez facile, a leur production rapide
et a la variéte de leurs couleurs comparees aux colorants naturels [17].
La dénomination des colorants commerciaux est loin de présenter la rigueur de celle des
composés chimiques parce que, d'une part ce ne sont généralement pas des produits purs et
que, d'autre part, les fabricants préférent trés souvent ne pas en divulguer la composition
exacte. Cela a conduit, sous une inspiration poétique, a baptiser les premiers colorants de
noms de plantes (mauvéine, fushine, garance, etc.) puis de noms de minerais (vert malachite,
auramine, etc.). Par la suite, ils furent désignés selon la constitution chimique du composé de
base (bleu de méthyléne, noir d'aniline, vert naphtaléne, etc.).
Actuellement, les fabricants de matieres colorantes déposent des marques protégées qui ne
donnent aucune indication sur la structure, mais indiquent la nuance et les procédés
d'application. Ainsi, chaque colorant est désigné par sa couleur, sa marque commerciale et un
code qui permet d'insister sur une nuance (par exemple : R = Red ; Y = Yalow ou G = green;
B = Blue ; 2B = more Blue, etc.) ou une qualité (L = résistant a la lumiere) [18,19].
Si I'on compare les colorants naturels et synthétiques, les premiers sont moins nombreux,
présentent des difficultés de manipulation et des problémes de stabilité, ce qui conduit a ce

qu'aujourd'hui les colorants de synthése soient majoritairement utilisés.
I1.5. CLASSIFICATION DES COLORANTS

Les principaux modes de classification des colorants reposent soit sur leurs méthodes
d'application aux différents substrats (classification tinctoriale), soit sur leur constitution
chimique (classification chimique) [20].

11.5.1. Classification tinctoriale

C’est une classification par domaine d’application. Ainsi, il est renseigné sur la
solubilité du colorant dans le bain de teinture, son affinité pour les diverses fibres et sur la
nature de la fixation. Celle-ci est de force variable selon que la liaison colorant-substrat est du
type ionique, hydrogene, de Van der waals ou covalente. On distingue différentes catégories
tinctoriales définies cette fois par les auxochromes (acide, basique, réactif, direct, mordant,

dispersé, cuve, pigment, etc.) (Tableau 11-2) : la présence de groupes aminés caractérise un
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colorant basique ; celle des groupes sulfoniques caractérise les colorants acides (méme en

présence de groupes aminés) [21].

Tableau 11-2 : Classification tinctoriale des colorants [7,11,20].

Colorants Principaux Mode d’application Classe chimique
substrats
Le nylon, la laine, | Appliqué & partir de bains de | Azoique (y compris les
Acides la soie, le papier, | teinture généralement du neutre a | prémetallises), xanthéne,
ol les encres et le cuir | acide I'anthraquinone, le
anioniques triphénylméthane, le nitré
et le nitrosé
Papier, nylon | Appliqgué a partir de bains de | Cyanine, hémicyanine,
Basiques modifié, o teinture acide ac_:ridinfe,_ _azo'l'ques,
ol polyacrylonitrile, d!aza}hemlclyanlne,
cationiques polyester et encres dlphepylmethane,_
xantheéne, oxazine et
anthraquinone
Coton direct, la | Appliqué a partir de bains de | Azoique, phtalocyanine,
Directs | Fayonne, le papier, teintl_Jre neutre ou I(,égérement le stilbéne et oxazine
le cuir et le nylon | alcaline contenant un électrolyte
supplémentaire
Le  coton, la | Des colorants insolubles dans | anthraquinone (y compris
Colorants | rayonne et la laine | I'eau, solubilisés en réduisant avec | les quinones
de cuve I'nydrogéno-sulfite de sodium, | polycycliques) et
puis épuisés sur fibre et réoxydés | indigoides
Le coton, la laine, | Présence des sites réactifs sur les | Azoique, anthraquinone,
la soie, et le nylon | colorants réagissent avec des | phtalocyanine, et oxazine
Réactifs groupes fonctionnels sur les
fibres, formation d’une liaison
covalente forte sous l'influence de
la chaleur et du pH (alcalin)
Polyester, acétate, | Appliqués sous forme d’une fine | Azoique, anthraquinone,
Dispersés polya}mide, pqudre dispersée dans le bain de | styryle, un groupe nitre,
acrylique et | teinture et benzodifuranone
matieres plastiques
Colorants La Iair_\e: le cuir, et | Appliqués en combinaison avec | Azoique et anthraquinone
3 mordants I'alumlplum des sels de Chrome
anodisé

11.5.2. Classification chimique

Dans la classification chimique, les colorants sont répartis en différentes familles selon

la nature chimique des chromophores presents (Tableau 11-3). Parmi ces familles, on peut citer

les colorants azoiques, qui présentent une large gamme de couleurs et sont tres utilises, les

colorants anthraquinoiques, les colorants dérivés du triphénylméthane et les colorants

indigoides.
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Au sein d’une méme famille chimique, on trouve regroupés des colorants ayant

différents champs d’application et, en paralléle, pour un domaine d'application, différentes

familles chimiques peuvent étre utilisées [22].

Tableau 11-3 : Classification chimique des colorants [11, 23, 24]

Colorants Caractéristiques et propriétés générales
- Présence du groupe fonctionnel Azo (-N=N-) qui peut étre répété
plusieurs fois dans la molécule pour former les diazoiques,
triazoiques,...etc;

Azoiques - Toxiques, cancérogénes et récalcitrants aux traitements biologiques;

- Constituent 50 % de la production mondiale des colorants;
- Se répartissent en colorants acides, basiques, directs et réactifs
solubles dans I'eau, dispersés, ...etc.

Anthraquinoniques

- Les plus importants aprés les colorants azoiques;

- Forme générale dérivée de I’anthracene;

- Leur chromophore est un noyau quinone sur lequel peuvent s‘attacher
des groupes hydroxyles ou amine;

- Couvrent toute la gamme de nuances jaune-orange-rouge;

- Solidité a la lumiere et vivacité des coloris surtout dans le bleu

et le turquoise.

Indigoides

- Forme générale dérivée de I’indigo;
- Résistance remarquable aux traitements de lavage;
- Faible solidité a la lumiére.

Polyméthiniques

- Présence de groupements hétérocycliques donneurs et accepteurs
d'électrons aux extrémités d'une chaine polyméthinique;

- Faible résistance a la lumiére et bons sensibilisateurs
photographiques (particulierement les cyanines).

Nitrés et nitrosés

- Présence d'un groupe nitro (—NO;) en position ortho par rapport a un
groupement électrodonneur (hydroxyle ou groupes aminés);
- Structure simple, trés limité en nombre et relativement pas cher.

- Intense fluorescence;

Xanthenes - Marqueurs lors d'accident maritime ou traceurs des écoulements des
rivieres souterraines.
Thiazines - Structure cyclique contenant quatre carbones, un azote et un atome de

soufre.

Phtalocyanines

employé pour fabriquer des encres et pour teindre des fibres textiles

- Structure complexe basée sur I'atome de cuivre.

- Employés dans l'industrie de pigments pour la fabrication des
peintures

D'autres critéeres de classement des colorants pourraient étre envisagés tel que, par

exemples, une classification en fonction des supports a teindre ou selon la couleur obtenue.

Ainsi, selon les utilisateurs de ces matieres colorantes (teinturier, coloriste, etc), nombreuses

sont les fagons de désigner et classer les colorants. En 1928, la Société de teintureries et de

coloristes (Society of Dyers and Colourists) et 1’Association Américaine des chimistes et
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coloristes textiles (American Association of Textiles Chemists and Colorists) crée le Color
Index qui regroupe plusieurs criteres de classement des matieres colorantes. Colorants et
pigments sont classes séparément. Les pigments sont désignés par le radical P, suivi de la
couleur et d'un numéro d'ordre. Pour les colorants, sont indiqués par la caractéristique
chimique du processus tinctorial (acide, basique, direct et réactif), la couleur et un numéro
d'ordre (N°CAS). Ceci permet d'ordonnancer les appellations commerciales différentes d'un
fabricant a l'autre. A titre d'exemple, le colorant Acid Blue 25 correspond a "Acilan direct
blue A" chez Bayer et a "ERIO blue GRL" chez CIBA.

11.6. UTILISATION ET APPLICATION DES COLORANTS

Les grands domaines d’application des colorants sont les suivants [19,25,26] :

e Dans D’industrie textile de la fourrure, du cuir (textile a usage vestimentaire, de

décoration, textile a usage médicale ...).

e Dans I’industrie de matieres plastiques (pigments).

e Dans I’industrie du batiment : peintures (pigments).

¢ Dans I’industrie pharmaceutique (colorants)

¢ Dans I’industrie des cosmétiques.

¢ Dans I’industrie agroalimentaire (colorants alimentaires).

¢ Dans diverses industries utilisées pour des carburants et des huiles.

¢ Dans I’imprimerie (encre, papier).

11.7. PROPRIETES DES COLORANTS ETUDIES

Dans ce travail, nous nous sommes intéressés a I'étude de deux colorants appartenant a
deux familles différentes, le vert de malachite et I’Ecarlate solophényl BNLE.
11.7.1. Vert de Malachite (C.I. Basic Green 4)

Le vert de malachite (ou vert d'aniline, ou vert de diamant B) est un produit chimique
principalement connu pour ses qualités de colorant bleu-vert (Tableau 11-4) sous forme de
cristaux verts, aux reflets métalliques, tés solubles dans 1’eau et est un colorant cationique.
Une caractéristique intéressante du vert de malachite est sa propriété¢ d’indicateur coloré de
pH en chimie.

Le vert de malachite est la substance chimique 4-[(4-dimethylaminophenyl)-phenyl-
methyl]-N,N-dimethyl-aniline 1l est disponible sous forme de chlorhydrate ou d'oxalate de
vert de malachite. Il étant destiné au traitement des maladies fongiques, les maladies
parasitaires en aquaculture et les infections bactériennes dans le poisson et les ccufs de

poisson, il rentre dans la définition du médicament vétérinaire. 1l posséde également des
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propriétés bactériologiques. Le vert de malachite est tres utilisé dans 1’industrie de la soie, du
coton, du cuir et méme dans I’industrie alimentaire. Son utilisation est actuellement trés
controversée car ce colorant possede des propriétés cancérigénes [27,28].
L’activité du vert de malachite a été démontrée depuis longtemps chez les poissons vis-a-vis
des mycoses externes (saprolegniose), des ectoparasitoses, notamment les parasites ciliés
comme 1’ichthyophthirius (responsable de la maladie des points blancs) et le Trichodina, et
plus récemment d’une parasitose interne due a une myxosporidia responsable de
I’hépatonéphrite parasitaire ou "Proliferative Kidney Disease (PKD)".
Il est utilisé depuis de nombreuses années en traitement préventif sur les ceufs fécondés de
poisson. 1l est également appliqué en traitement curatif sur des juvéniles (alevins et truitelles
de poids inférieur a 5 grammes).

Tableau 11-4 : Caractéristiques physico-chimiques du vert de malachite [28,29].

Identification Propriétés
Formule brute | CsoHs5,N4035.C2H204 Masse molaire 927 g/mol
N° CAS [2437-29-8] pKa 6,9
Apparence cristaux verts foncés Solubilité 110 g/L H,0O
(24 °C forme oxalate)
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Figure 11-1 : Structure du vert de malachite (sel d’oxalate)

11.7.1.1. Toxicité du vert de Malachite

Les connaissances scientifiques relatives a la toxicité du vert de malachite chez les
animaux de laboratoire et chez I’homme comme chez le poisson sont tres partielles.
11.7.1.1.1. Chez les poissons

Le vert de malachite est rapidement résorbé par les voies branchiale et cutanée. Cette
résorption est d'autant plus rapide que le pH et la température de I'eau sont plus élevés. Puis le
vert de malachite gagne la circulation sanguine et est distribué dans les divers tissus et

organes. Dans les cellules, il est rapidement métabolisé, notamment au niveau hépatique.

38


http://fr.wikipedia.org/wiki/Num%C3%A9ro_CAS
http://fr.wikipedia.org/wiki/Cristal
http://fr.wikipedia.org/wiki/Acidit%C3%A9
http://fr.wikipedia.org/wiki/Acidit%C3%A9
http://fr.wikipedia.org/wiki/Gramme
http://fr.wikipedia.org/wiki/Mole_%28unit%C3%A9%29

Partie | : Revue bibliographique Chapitre Il : Les Colorants

Ses métabolites sont distribués dans la graisse, les muscles, le rein et le foie ou ils sont
stockés.

Les études pharmacocinétiques du vert de malachite chez les poissons indiquent clairement la
persistance potentielle de résidus de vert de malachite dans le muscle et la peau du poisson.

Le vert de malachite présente une toxicité aigué importante, se manifestant notamment
par une perte progressive de I'équilibre. En effet, les concentrations Iétales 50 (CLsp) [30]
déterminées chez différentes espéces de poissons (juvéniles et alevins de truites, carpes ou
tilapia) sont fréquemment proches des doses thérapeutiques.

Selon les durées et les fréquences de traitement et selon les concentrations de vert de
malachite appliquées, on observe chez les différentes espéces de poisson des modifications
hématologiques et biochimiques, le plus souvent transitoires.

Des effets plus sévéres peuvent étre observés comme des lésions hépatiques et branchiales
constatées chez des truites arc-en-ciel exposées a 1,6 mg/L de vert de malachite pendant 40
minutes tous les 7 jours pendant 7 semaines. Des lésions branchiales, intestinales, rénales, de
la glande pituitaire et des gonades peuvent également étre observées chez des juvéniles, selon
les especes, a des doses proches des doses thérapeutiques [31].

En conclusion, la toxicité aigué et chronique du vert de malachite est élevee, les doses
toxiques étant parfois proches des doses thérapeutiques. En outre, le vert de malachite serait
tératogéne chez le poisson.
11.7.1.1.2. Chez les animaux de laboratoire et chez I'homme

De par sa structure chimique et les résultats de quelques études, le vert de malachite
pourrait étre considéré comme un promoteur de tumeur. Il peut causer des douleurs
thoraciques, une dyspnée ; une anxiété, des tremblements, des hypertensions, et méme
coloration de la peau si la dose est élevée
En 1992 il a été démontré au Canada que ce produit présente un risque sanitaire significatif
pour les humains qui ont mange des poissons traités par le vert de malachite [28]. Il s'est avérée
que la molécule etait toxique pour les cellules humaines et qu'il y existait une possibilité
gu'elle soit la cause de formation de tumeurs au foie.

La toxicité aigue du vert de malachite par voie orale a été déterminée chez le rat. Les
symptomes observés sont notamment une diminution de 1’activité motrice, des diarrhées et
une piloérection. D'autres études, réalisées avec d'autres especes et dans des conditions
expérimentales différentes, fournissent des évaluations de la toxicité aigué plus ou moins

forte, du méme ordre de grandeur que pour le rat.
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Le vert de malachite est embryotoxique et induit des malformations des viscéres et du
squelette chez le lapin. En I'absence d'une relation dose/effet, les malformations observées
peuvent étre cependant la conséquence d’une toxicité maternelle suite au traitement.

Enfin, en raison de sa toxicité par inhalation et de son pouvoir irritant, le vert de
malachite présente un danger pour I’utilisateur dans les piscicultures.

Il convient de noter que le vert de malachite présente un pouvoir trés irritant pour I'ceil
(évaluation du pouvoir irritant chez le lapin) et semble également toxique par inhalation
(étude de la toxicité aigué par voie respiratoire). Ce point est a prendre en considération lors

de la manipulation de ce produit par les utilisateurs [32,33].
11.7.2. Ecarlate Solophényl BNLE (C.I. Direct Red 89)

L’Ecarlate solophényl BNLE (rouge solophényl) est aussi appelé le C.1. Direct red 89,
son numéro systématique est CAS: 12217-67-3; est un sel tétrasodique, sa formule
moléculaire brute est C44H3N190NayO16S4 qui correspond a une masse moléculaire de 1176
g/mole (Tableau 11-5).

C’est un colorant diazoique, se présente sous forme de poudre rouge vif, soluble dans I’eau
(solubilité égale a 60 g/L a 20 °C) ; sa combustion produit des gaz toxiques : monoxyde de
carbone, dioxyde de carbone, oxyde d’azote, oxyde de soufre. Il est couramment utilisé
comme modele de contaminant organique en raison de sa structure moléculaire stable.
L’écarlate Solophényl BNLE est utilisé abondamment dans 1’industrie algérienne (la production
textile de I'unité "Cotest") implantée dans la ville de Constantine (Est algérien). Ce produit
synthétique est utilisé dans les opérations de teinturerie et d’ennoblissement : dans 1’industrie
de la soie, du coton, peut également étre utilisé pour le cuir, le papier, la colle de I’impression
direct et la teinture, I’'impression de décharge et méme dans de I’huile et de la graisse, de la

couleur de la peinture [34].
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Tableau I1-5 : Caractéristiques physico-chimiques du 1’écarlate Solophényl BNLE
(Rouge Solophényl, Direct red 89) [35].

Identification Propriétes
Formule brute | CasH32N10NasO16S4 Masse molaire 1176 g/mol
N° CAS [12217-67-3] Solubilité 60 g/L (H,O04a20°C)
Apparence poudre rouge vif
H H OCH;

I
NaO,S H..\T,HM N
I
M _rN
HCO N ¥ Ny
N OH N< CH; N SO;Na
O '

S0O3MNa
S05Na

Figure 11-2 : Structure du I’écarlate Solophényl BNLE (Direct red 89)

11.7.2.1. Toxicité du I’écarlate Solophényl BNLE

Une étude effectuée sur le recoupement des DLso avec les classifications chimiques et
tinctoriales des colorants, démontre que les colorants synthétiques organiques les plus
toxiques sont les colorants diazo et cationiques [36]. Or le caractére électro-attracteur des
groupes azo génére des déficiences électroniques, ce qui rend les azoiques peu disposés au
catabolisme oxydatif dans des conditions environnementales aérobies [37,38].
L’écarlate Solophényl BNLE n’est pas fortement dangereux, mais il a un effet nocif sur les
organismes vivants et les eaux [39,40], il Appartient a la classe des colorants azoiques. La
toxicité des azoiques par exposition aux colorants et a leurs métabolites n'est pas un fait
nouveau. Dés 1895, Iaugmentation du nombre de cancers de la vessie observés chez des
ouvriers de I’industrie textile, est reliée a leur exposition prolongée aux colorants azoiques.
Les travaux effectués sur ces colorants ont démontré que ces composés chimiques
présentaient des effets cancérigénes et mutagénes pour I’homme et 1’animal [38,41-43]. Des
problémes de santé tres séveres ont été causés par la plupart des colorants azoiques [44-46],
en l’occurrence, le probleme d’allergie cutanée et pulmonaire et le grave probleme des
cancers cutanés et de la vessie.
Les effets cancérigenes des composés azoiques s’expriment par leurs dérivés amines. La
liaison azo est la portion la plus labile de ces molécules et peut facilement se rompre sous
I’action enzymatique (enzyme azo-réductase P450) des organismes mammiféres incluant

I’homme, pour se transformer en composé amino cancérigéne. La toxicité des azoique est
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accrue par la présence de substituant sur le noyau aromatique notamment des groupes nitro (-
NO,) et halogenes (particulierement ClI).

En 1978, des symptomes d’allergie respiratoire (un asthme et/ou une rhinite) ont été constatés
chez des travailleurs du secteur de textile, dans les postes de la pesée et de mélange des
colorants en poudre [47].

Le comité scientifique de la toxicité, de I'écotoxicité et de l'environnement (CSTEE), a
confirmé que les risques cancérigenes présentes par les articles en tissu et en cuir teints au
moyen de certains colorants azoiques sont préoccupants ; par conséquent, pour protéger la
santé humaine, I'emploi des colorants azoiques dangereux (en concentrations détectables,
c'est-a-dire supérieures a 30 mg/L), ainsi que la mise sur le marché de certains articles teints
au moyen de ces colorants devraient étre interdits.

11.8. IMPACT ENVIRONNEMENTAL DES COLORANTS TEXTILES

De nos jours, la protection de I’environnement est un probléme majeur pour
I’humanité. Un volet important et vital concerne la préservation des ressources en eaux, en
effet ces dernieres sont menacées par une pollution diffuse et multiforme aggravée par le
progrés dans le bien étre de I’homme, une industrialisatior] redoutable bt une démographie
galopante.

Les industries textiles, et plus particulierement les phases de teinture et de
d’ennoblissement, utilisent principalement des produits chimiques nuisibles pour la santé,
comme certains colorants azoiques cancérogénes, et engendrent une pollution des eaux de
surface et des nappes phréatiques. Pratiquement, il a été enregistré que prés de 125 a 150 L
d'eau sont utilisées pour chaque kilogramme de produits textiles traités y compris les résidus
de bain de préparation, teinture, lavage, trempage, finition et trongonnage [48].

L’¢évaluation des risques liés a ces molécules colorantes repose sur une approche globale
ne permettant pas de situer avec exactitude la nature des toxicités induites. Si les molécules
colorantes ne sont pas elles-mémes nécessairement toxiques a 1’origine, leurs dérivés issus des
processus de dégradation et de biodégradation pourraient 1’étre [49]. Le principal probléeme
environnemental qui se pose dans 1’industrie textile est : les rejets dans 1’eau et leur charge
chimique, la consommation énergétique, les émissions dans 1’atmosphere, les déchets solides
et les odeurs qui peuvent representer des nuisances significatives dans certains traitements.

1. Sous I’action des microorganismes, les colorants libérent des nitrates et des phosphates
dans le milieu naturel. Ces ions minéraux introduits en quantités trop importantes peuvent
devenir toxiques pour la vie piscicole et altérer la production d’eau potable. Leur

consommation par les plantes aquatiques accélére leur prolifération anarchique et conduit a
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I’appauvrissement en oxygene et I’inhibition de la photosynthése dans les strates les plus
profondes des cours d'eau et des eaux stagnantes [11,49].

2. Un article textile teint avec un colorant a risque mal fixé présente des solidités de teintures
plutét faibles, ce qui peut entrainer, en cas de transpiration par exemple, un dégorgement du
colorant sur la peau. Dans ce cas, la liaison chimique azoique est rompue et 1’amine
aromatique ainsi libérée est absorbée par I’organisme qui, par [D’intervention des
azoréductases (enzymes dégradant I’amine) va se concentrer dans la vessie et provoquer ainsi
un risque de cancer [50].

3. Lorsque des charges importantes de matiéres organiques sont apportées au milieu via des
rejets ponctuels, les processus naturels de régulation ne peuvent plus compenser la
consommation bactérienne d'oxygeéne. La dégradation de 7 a 8 mg de matiéres organiques par
des micro-organismes suffit pour consommer I'oxygene contenu dans un litre d'eau
[49,51,52].

4. L’accumulation de matieres organiques dans les cours d'eau induit I’apparition de mauvais
godts, prolifération bactérienne, odeurs pestilentielles et colorations anormales. Une
coloration pouvait étre percue par ’ceil humain & partir de 5 x 10 g/L [53]. En dehors de
I'aspect inesthétique, les agents colorants ont la capacité d'interférer avec la transmission de la
lumiére dans 1’eau, bloquant ainsi la photosynthése des plantes aquatiques [11,49].

5. Les colorants organiques synthétiques sont des composés impossibles a éliminer par
dégradation biologique naturelle [6]. Cette persistance est en étroite relation avec leur
réactivité chimique :

- Les composés insaturés sont moins persistants que les composés saturés,

- Les alcanes sont moins persistants que les composés aromatiques,

- La persistance des composés aromatiques augmente avec le nombre de substituant,

- Les substituant halogenes augmentent plus la persistance des colorants que les groupements
alkyles.

6. Si un organisme ne se dispose pas de mécanismes spécifiques, soit pour empécher la
résorption d’une substance, soit pour 1’éliminer une fois qu’elle est absorbée, alors cette
substance s’accumule. Les espéces qui se trouvent a l'extrémité supérieure de la chaine
alimentaire, y compris I'homme, se retrouvent exposées a des teneurs en substances toxiques
pouvant étre mille fois plus elevées que les concentrations initiales dans l'eau [11,39,49].

7. Si plusieurs colorants ne sont pas directement toxiques, une portion significative de leurs

métabolites le sera. Leurs effets mutagéne, tératogéne ou cancérigéne apparaissent apres
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dégradation de la molécule initiale en sous-produits d'oxydation : amine cancérigéne pour les
azoiques, leuco-dérive pour les triphénylméthanes [11,39,49].

8. Le chlore utilisé pour éliminer les microorganismes pathogénes réagit avec la matiere
organique pour former des trihalométhanes (THM) pouvant atteindre plusieurs centaines de
mg/L. Les sous- produit de chloration sont responsables du développement du cancer du foie,
des poumons, des reins et de la peau chez I’homme [11,39,49].

9. Les colorants commerciaux contiennent de 20 a 80 % de substances actives. Les colorants
peuvent eux-mémes contenir des polluants et des matériaux dangereux comme les métaux
lourds tels que le cuivre, le nickel, le chrome, le mercure et le cobalt. Dans la plupart des
colorants, les métaux sont présents parfois comme impuretés. Cependant, ils sont fortement
dangereux du fait de leur résistance absolue a la biodégradation et leur tendance a s'accumuler

a des concentrations plus élevées, augmentant de ce fait leur toxicité aux étres vivants [54,55].
11.9. NORMES ET REGLEMENTATION

Vus le grand danger que pose I’industrie textile et I'utilisation des colorants dans notre
vie quotidienne sur I’environnement et notre santé, la législation sur les rejets d’eaux
résiduaires devient de plus en plus stricte. L’ Algérie est comme tout les pays européens, elle a
mis une réglementation stricte N°06-141 sur les rejets des effluents textiles dans le milieu
hydrique (Tableau 11-6) [56,57].

Tableau 11-6 : Valeurs limites des paramétres de rejets d’effluents textiles [58].

Parametres Unité Valeurs Tolérance aux valeurs limites
Limite anciennes installations
Température °C 30 35
pH - 6,5-8,5 6-9
DBOs mg/L 150 200
DCO - 250 300
Matiere décantable - 0,4 0,5
Matiére non dissoute - 30 40
Oxydabilité - 100 120
Permanganate - 20 25
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11.10.TRAITEMENT DES EAUX DES REJETS TEXTILES

Des quantités plus ou moins importantes de colorants sont rejetées dans
I'environnement. La réduction voire I’élimination de ces colorants est nécessaire étant donné
la toxicité avérée de certains d’entres eux.

En général, il existe deux méthodes d’épuration (Figure 11-1) pour traiter les effluents
colorés [59-62]:

v La premiére consiste a séparer les effluents les plus chargés pour les envoyer vers un
pré-traitement primaire spécifique (traitement physicochimique qui permet d’¢liminer la
pollution particulaire et/ou dissoute afin d’éliminer le maximum de pollution) [61, 63-65] et
les effluents peu colorés vers un traitement secondaire biologique (par exemple du lagunage
ou de la biofiltration) qui va assurer la dépollution chimique [61]. L’effluent pré-traité est
alors envoyé vers le traitement biologique (traitement aérobie et anaerobie) [65-67] qui va
terminer la dépollution afin d’atteindre les normes de rejets admissibles [61].

v La deuxiéme méthode consiste a compléter la premiére ligne classique de traitement
par une étape complémentaire (dite de traitement tertiaire (oxydation)) pour laquelle plusieurs
techniques sont proposées [61,68,69].

Les colorants peuvent étre éliminés avec une efficacité plus ou moins importante par des
procédés physiques de traitement tel que 1’adsorption sur charbon actif, la filtration, la
floculation par des agents chimiques etc. Ces procédés sont cependant non-destructifs. Ils se
limitent a un transfert des polluants organiques de la phase aqueuse a la phase solide. Les
boues ainsi générées créent une pollution secondaire importante, nécessitant des opérations
colteuses de régénération et de post-traitement des déchets solides.

Les procédés de traitement biologique reposent sur des micro-organismes indigénes du sol
pour la dégradation des polluants organiques. Les colorants azoiques, les colorants acides et
les colorants réactifs sont généralement bio-récalcitrants et résistent bien a la dégradation
aérobique. La degradation anaérobique des colorants azoiques est plus efficace, sans que la
minéralisation totale soit possible. Elle donne naissance a des amines qui peuvent cependant
étre décomposés dans une seconde étape par des bactéries aérobiques.

Les techniques d'oxydation chimique sont généralement appliquées quand les procédes
biologiques sont plus au moins inefficaces. L'oxydation chimique est souvent appliquée pour
le traitement des eaux usées contenant des polluants non biodégradables et/ou toxiques et de
fortes concentrations, en particulier la chloration et 1’ozonation, sont utilisés pour
I’¢limination efficace de certains colorants. Leur utilisation est cependant peu répandue a

cause de la génération d’une pollution secondaire (formation de composés chlorés
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cancérigenes pour le premier et de forts colts d’équipement et de fonctionnement pour le
second). Les procédés classiques d'oxydation chimique sont basés sur l'ajout d'un agent
oxydant dans la solution a traiter.

Une technique de traitement adaptée aux colorants doit avant tout dégrader les
molécules jusqu'a compléte minéralisation afin d'éviter la formation de sous-produits plus
dangereux que les composés initiaux et plus particulierement empécher la formation de
produits cancérigénes. Les procédés présentés dans ce chapitre ne répondent pas a cette
attente car ils sont pour la plupart non destructifs. Mais un autre type de procédé : les
procédés d'oxydation avancée (POAS) répondent a ces critéres grace a l'utilisation d’oxydants
puissants capables de décolorer la solution par destruction des groupes chromophores et
réduire le taux de matiére organique non biodégradable. Les POAs sont basés sur la
génération des radicaux libres tres réactifs et oxydants, particulierement les radicaux
d'’hydroxyles, ont été employés avec un intérét croissant dd au pouvoir oxydant élevé de ces
derniers [61,67,70,71]. Ces procédés seront abordés dans le chapitre suivant.

Eau brute

|

Prétraitement :

Dégrillage-Tamisage-Déshuilage

Eventuel-Neutralisation

!

Traitement primaire :

Epuration physico-chimique

!

Traitement secondaire :

Epuration biologique

! !

Traitement des Boues Traitement tertiaire :

L » Eau traitée
Oxydation

Figure 11-3 : Schéma de procédé de traitement classique d’un rejet textile.
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Chapitre 111
LES PROCEDES D’OXYDATION AVANCEE

Ce chapitre est consacré a une étude bibliographique sur les différents procédés d’oxydation
avancée «POAs» qui servent a [’élimination des colorants et des matiéres toxiques, en

présentant leurs principes, leurs avantages et désavantages.

111.1. INTRODUCTION

La présence des polluants émergents dans 1’environnement constitue un sujet de
préoccupation pour la plupart des pays industrialisés. Dans 1’optique de limiter I’arrivé de ces
divers types de contaminants réfractaires dans I’environnement, des stratégies de traitement
efficaces et écologiques ont été développées.

Les chercheurs dans le domaine de 1’oxydation ont consacré leurs efforts sur des
procédés d’oxydation plus puissants, appelés « procédés d’oxydation avancés (AOPs pour
Advanced Oxidation Process) ». Ces POAs ont été tres largement étudiés ces trois derniéres
décennies. lls sont adaptables a la plupart des activités industrielles qui doivent faire face a
des rejets gazeux, liquides ou solides, pour des secteurs aussi variés: le textile (colorants), les
polymeres et les peintures, la papeterie, I'imprimerie, la pharmacie, le cosmétique, les
industries agroalimentaires, le pétrole, la sérigraphie, la mécanique, les traitements de surface.
La particularité de ces procédés tient a la génération «in situ » dans le milieu aqueux des
entités radicalaires, notamment, les radicaux ‘OH, SO4 ~ qui sont des espéces trés réactives et
tres oxydantes susceptibles de décomposer les molécules les plus récalcitrantes en dioxyde de
carbone, eau et composées minéraux, ou au moins conduit a des produits intermédiaires le
plus souvent inoffensifs. Les procédés d’oxydation avancés (POAS) sont géenéralement plus
performants, bien que certains d’entre eux produisent également des sous-produits réfractaires
et que la dépense énergétique et/ou en réactifs supplémentaires est souvent un frein a leur

utilisation industrielle.
111.2. OXYDATION ET REACTIFS OXYDANTS

L’oxydation chimique en phase aqueuse joue un réle fondamental aussi bien dans le
traitement des eaux de consommation que dans I’épuration de certains types d’eaux. La
dégradation des micros polluants organiques et minéraux, la destruction des composés

toxiques ou la transformation des produits peu biodégradables est avec la désinfection des
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opérations de base pour lesquelles 1’oxydation chimiques peu apporter une contribution
importante.

111.2.1. Chimie des oxydants

Les principaux agents oxydants utilisés dans I’oxydation chimique sont [1]:

- Le chlore : est un oxydant moyennement fort et est utilisé pour le traitement des eaux
usées ou plutdt pour la désinfection de 1’eau. Il est doué d’un pouvoir oxydant trés important
favorable a la destruction des matieres organiques. En revanche, il présente I’inconvénient de
produire des sous-produits halogénés cancérigénes pour I’homme.

- L’oxygeéne : c’est I’oxydant le plus simple mais, c¢’est aussi, le moins puissant. Il posséde
un pouvoir oxydant limité dans les conditions normales de traitement et d’épuration des eaux.
Il permet 1’oxydation de certains micros polluants inorganiques comme le fer ferreux et les
sulfures.

- L’ozone: c’est un gaz instable dans 1’air qui se décompose lentement en oxygene
moléculaire. L’ozone moléculaire est capable d’oxyder de nombreux composés organiques.
C’est un oxydant puissant qui attaque de fagcon sélective les doubles liaisons et certains
groupements fonctionnels dans les molécules exposées, d’ou ’ozonation est une technique
utilisée pour éliminer les composés organiques dans les eaux.

- Le permanganate de potassium : est un oxydant moyennement puissant. Il est utilisé
pour oxyder le fer et le manganese dans les usines de traitement d’eau de consommation
provenant de puits artésiens. Il produit une réaction trés exothermique lorsqu’il est mélangé
avec la glycérine. Il peut alors produire une combustion spontanée qui peut fondre le verre et
un grand nombre de récipients.

- Le peroxyde d’hydrogéne : En 1818 Thénarda a découvert un composé incolore, d’une
viscosité supérieure a celle de 1’eau, qui comporte deux liaisons O-H dans deux plans presque
perpendiculaires ; c’est le peroxyde d’hydrogéne (H,0,), appelé aussi eau oxygénée, est le
premier de la serie des peroxydes avec une liaison O-O faible entre deux groupements
symétriques de méme électronégativité, il est aussi bien connu en tant qu’agent d’oxydation
efficace vis-a-vis des polluants organiques environnementaux. Il est largement appliqué dans
le traitement des eaux usées. Son utilisation est basée sur la formation d’un réactif trés
puissant ; le radical hydroxyle (HO, E° = 2,8 V/ENH) par la dissociation du peroxyde
d’hydrogene.

- Le persulfate de sodium ou de potassium (PS) : Les persulfates sont des oxydants forts

utilisés dans des domaines trés variés comme, par exemple, dans ’initiation des réactions de
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polymérisation, la clarification des piscines, le décapage des cheveux, I’analyse du carbone
organique totale (COT) et autres procédés industriels. Lorsque le sel de persulfate se dissocie
dans I’eau, il forme I’ion persulfate (S,0s>). Les ions persulfate sont généralement fabriqués
sous forme de sodium (Na;S;0g), de potassium (K2S;0g) et de sels d’ammonium
[(NH4)2S20g]. L’ion persulfate est ’oxydant le plus puissant de la famille des composés
peroxydes et I’un des plus forts oxydants utilisés dans 1’assainissement. Son potentiel standard
de réduction a été évalué a une valeur proche de deux (E° = 2,01 V/ENH), par rapport a 1,77
V/ENH pour le peroxyde d’hydrogéne. Ce potentiel est plus élevé que le potentiel redox de
I’ion permanganate (MnO,) E° = 1,67 V/ENH, mais légerement inférieur a celui de 1’ozone
(2,07 VIENH). En conséquence I’ion persulfate est un oxydant, actuellement utilisé pour
I’oxydation chimique in situ (ISCO) pour transformer les contaminants des eaux souterraines
ou les contaminants des sols en espéces chimigques moins nocives [2].

L'oxydation chimique avec l'un de ces oxydants n'est pas toujours efficace pour le traitement
des polluants organiques persistants. En effet, les procédés d'oxydation avancée [3, 4] ont fait
face a de telles difficultés.

111.3. PROCEDES RADICALAIRES ET REACTIVITE

111.3.1. POA et principes de base
Les procédés d’oxydation avancée (POAS) ont été definis en 1987 par Glaze [5,7]
comme des techniques de traitement des eaux ayant lieu a des températures et pression
ambiantes. Ces procédés sont basés sur 1’utilisation d’un oxydant comme 1’o0zone, le peroxyde
d’hydrogene ou I’oxygene en association avec un agent d’activation comme le rayonnement
UV, un sel de fer ou I’utilisation des méthodes physiques comme les faisceaux d’électrons, la
radiolyse, les ultrasons, pour générer des espéces radicalaires fortement réactifs, tres
majoritairement les radicaux hydroxyles (OH), qui oxydent une large gamme de polluants
organiques d’une maniére rapide et non sélective [8-15]. Ces derniers peuvent étre produits
par différents procédés: chimiques, photochimiques, électrochimiques, sonochimique,
radiolytique ou techniques de décharge [16]. Les POAs sont des méthodes efficaces pour
atteindre un haut degré d’oxydation [17]. Leurs avantages sont les suivants [6,18-22] :
» Les POA sont effectifs pour éliminer les composés organiques résistants et les
composés inorganiques;
» Les POA sont capables de mineraliser completement les contaminants organiques en
COz, H,0 et sels minéraux;

» Les POA produisent des sous produits peu dangereux;
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» Les POA ont une vitesse réactionnelle tres rapide et sont non sélectifs aux polluants;
> Les POA peuvent étre utilisés comme un prétraitement des eaux usées ou comme un
traitement principal.
Chaqgue procédé a des avantages, et des inconvénients. Les inconvenients de certains de ces
procédés d’oxydation avancée sont [8]:
> La consommation relativement importante de réactifs nécessaires a leur mise en
ceuvre, qui les rend trés couteux, pour traiter des polluants trés concentres;
> 1ls ne sont pas favorises pour le traitement de grands volumes;
Le principe commun de ces procédés est de générer directement dans le milieu (in situ) des
entités appelées radiaux libres qui sont des intermédiaires radicalaires trés réactifs ayant un
pouvoir oxydant supérieur a celui des oxydants classiques.
Le tableau IlI-1 présente le potentiel redox de divers oxydants. Le potentiel redox mesure
I'aptitude qu'a une substance (oxydant) a accepter un électron provenant d'un donneur
d'électron. Plus le potentiel est élevé, plus grande est l'affinité de I'accepteur envers les
électrons. En effet, plus le potentiel d'un oxydant est élevé, plus celui-ci est puissant.

Tableau I11-1: Potentiels redox de divers oxydants [23].

Oxydant E°(V/ENH)
Fluor (F) 3,03
Radical hydroxyle (OH) 2,80
Radical sulfate (SO4") 2,60
Oxygene atomique (O) 2,42
Ozone (03) 2,07
Anion persulfate (S,0g%) 2,01
Peroxyde d'hydrogéne (H.0,) | 1,77
Permanganate (MnQOy) 1,67
Dioxyde de chlore (CIO,) 1,50
Acide hypochloreux (HCIO) 1,49
Chlore (Cl,) 1,36
Dibrome (Br») 1,09

Le tableau I11-1 montre que les radicaux ‘OH et SO, ~ sont les espéces chimiques ayant
le pouvoir oxydant le plus élevé des oxydants chimiques utilisés en milieu aqueux. Ils sont

d’ailleurs les espéces chimiques les plus oxydantes, apreés le fluor (E° = 3,03V/ENH a 25 °C).
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111.3.2. Génération des radicaux OH
111.3.2.1. Réactivité des radicaux OH

Les radicaux hydroxyles sont produits a partir d’une rupture homolytique d’une liaison
covalente, ce qui lui confere un caractere fortement polaire et, par voie de conséquence, ils
sont les espéces responsables de la minéralisation des polluants organiques (aromatiques et
aliphatiques), inorganiques et bactériens.

Les radicaux hydroxyles ‘OH sont produits dans les POA pour le traitement de rejets
industriels complexes contenant des phénols, nitrophénols, phényles polychlorés, produits
phytosanitaires et colorants. Contrairement a la molécule d’oxygéne appelée oxydant mou,
ces radicaux hydroxyles sont extrémement puissants, trés actifs et non sélectifs. Ils sont donc
capables de réagir avec n’importe quel polluant. La constante cinétique de réaction d’ordre
deux (k) des radicaux hydroxyles avec la plupart des composés organiques connus est
comprise entre 107 et 10" L.mol™ en solution aqueuse [16]. Le temps de demi-vie des
radicaux ‘OH est estimé de 1’ordre de 70 ns dans 1’eau et leur rayon de diffusion est d'environ
20 A° [17]. Les radicaux ‘OH réagissent plus rapidement sur les substances aromatiques
porteuses des groupements activants (-OH, -CHs) que sur celles substituées par des
groupements désactivants (-NO,, -COOH), et réagissent plus rapidement avec les composés
insaturés (éthyléniques et aromatiques) qu’avec les composés aliphatiques. Ils présentent une
assez faible réactivité avec les composés aliphatiques tels que les acides organiques
(carboxyliques), qui sont des sous-produits d’oxydation, réagissent plus rapidement avec les
composés organiques que 1’ozone moléculaire et réagissent plus vite avec les aromatiques
monosubstitués que les polysubstitués.

Il est a noter que de nombreux parameétres autres que la densité électronique des
molécules sont a prendre en compte pour 1’étude de la réactivité: la force des liaisons C-H, la
stabilité du radical naissant, les facteurs statistiques (nombre de positions d’attaque possibles)
ainsi que les effets stériques. Par exemple, dans le cas des alcanes, la réactivité est
directement liée a la stabilité du radical formé: tertiaire > secondaire > primaire.

Dans le cas des composés aromatiques, il est plus difficile de prévoir la réactivité. En
effet, OH peut réagir préférentiellement avec les substituant et les facteurs statistiques sont
aussi tres importants.

Les radicaux hydroxyles ‘OH ont été choisis par beaucoup de chercheurs puisqu’ils
répondent a un ensemble de critéres d’exigences [24] :

» Ne pas induire de pollution secondaire.

» Ne pas étre toxique.
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» Ne pas étre corrosif pour les équipements.
» Etre le plus rentable possible.
» Etre relativement simple a manipuler.
111.3.2.2. Mécanisme de dégradation par les radicaux ‘OH
Les radicaux hydroxyles ‘OH peuvent dégrader les composés organiques selon trois
meécanismes principaux :
111.3.2.2.1. Abstraction d’un atome d’hydrogéne
C’est la formation d’un radical organique et une molécule d’eau par abstraction
d’atome d’hydrogéne sur des chaines hydrocarbonées saturées (par élimination d’un atome
d’hydrogéne des liaisons C-H, N-H ou O-H).
RH +OH — R + H,0 (111-1)
Le radical libre R réagit ensuite avec I’oxygéne moléculaire pour donner le radical peroxyle
ROO, initiant une séquence de réactions de dégradation oxydantes conduisant a la
minéralisation compléte du polluant:
R+ 0, —» ROO (11-2)
ROO +n (OH /Oy) — x CO, +y H,0 (1-3)
111.3.2.2.2. Addition électrophile sur la double liaison
Les radicaux hydroxyles attaquent les régions de forte densité électronique et
s’additionnent donc sur les liaisons insaturées des composés aromatiques, addition sur une
double liaison éthylénique ou aromatique (hydroxylation). Cette addition donne naissance a
des radicaux hydroxyles alkyles par attaque sur une chaine linéaire éthylénique ou
cyclohexadiényle lorsqu’il s’agit d’un noyau aromatique.
ArX + OH — HOArX (111-4)
HOArX +n (Oy/OH) - HX +x CO, +y H,O  (111-5)
111.3.2.2.3. Transfert d’électrons
Ce phénomene d’oxydation conduit a 1’ionisation de la molécule. Ce mécanisme n’a
d’intérét que lorsque 1’abstraction d’hydrogene et 1’addition électrophile sont inhibées par de
multiples substitutions d’halogéne ou par un encombrement stérique. Ces réactions génerent
des radicaux organiques, qui par addition de dioxygene donneront des radicaux peroxyles,
initiant en retour des réactions en chaine de dégradation oxydative pour conduire a la
mineralisation du composé de départ.
RX+ OH — RX"+ OH (11-6)
RX™+n (0,/OH) > HX +xCO, +yH,O  (llI-7)
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111.3.2.3. Réactions parasites

Les radicaux ‘OH réagissent avec les composés organiques et leurs constantes de
vitesses approchant les limites du contrdle des réactions par diffusion (10*° mol™.L.s™) ce qui
implique que les taux d’oxydation sont essentiellement limites par les taux de disparition des
‘OH dans des réactions parasites. Ces radicaux sont consommeés en milieu aqueux par le
contaminant, des composés inorganiques tels que (HCO3/CO3s%, Fe®") et /ou les réactifs eux-
mémes (O3, H20,, Fez+) (Tableau I11-2). Ces réactions parasites affectent 1’efficacité du
traitement en entrant en compétition avec les réactions de dégradation des polluants
organiques.

Tableau I11-2: Réaction de compétition impliquant la consommation des radicaux ‘OH par

des ions minéraux et affectant I’efficacité de 1’oxydation radicalaire [25-28].

Réactions kon (L.mol™.s™
‘OH + H,0; — HOy + H,0 2,7x10’
OH + Fe* — OH + Fe* 3,5x10°
‘OH + HO; — H,0 + 0, 6,0x10°
OH+03 — HO; +0, 2,0x10°
'OH + HCO3 — OH +HCO3 | 8,5x10°
‘OH + COs® — OH +CO3" 3,9x10°

HO, +O;° —HO; +0; 9,7x10°
OH + HPO,” — HPO, +OH" | 1,5x10°
OH + H,PO; — HPO; + H,0 | 107

OH+CI — HOCI™ 4,3x10°
H +HOCI —Cl +H,0 | 21x10%"
OH+NO; —NO; +OH | 10x10"
OH+Br —Br +O0H 1,1x10°
‘OH+1, — I +HOI 1,1x10%

111.3.2.4. Procédés régénérant des radicaux OH

Les radicaux ‘OH peuvent étre régenérés par de nombreuses technologies ou par
plusieurs combinaisons : POA basé sur la photolyse du H,O, (UV/H,0,), POA base sur
I’ozonation (O3, O3/UV, 03/H,0,, 03/H,0,UV), POA basé sur la réaction de Fenton
(Fe?*/H,0,, Fe?*/H 05UV, Fe**/H,0,UV), POA basé sur I'utilisation de semi-conducteurs
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(TiO2/UV), POA basé sur I’irradiation par les ultrasons (sonolyse) et POA basé sur
I’électrochimie (oxydation anodique et électro-Fenton).
111.3.2.4.1. Procédés base sur I’ozonation

a. Ozonation simple (O3)

L’ozone a été découvert en 1839 par C.F. Schombein [29]. C’est un oxydant tres fort
qui a presque le méme avantage que 1’oxygéne ou le peroxyde d’hydrogéne. Bien qu’il ait un
excellent potentiel redox, 1’0zone est moins utilisé pour 1’oxydation chimique in situ, car il est
souvent difficile a gérer sur le site. L’ozone doit étre produit a I’aide d’un générateur dont le
taux journalier de production est faible. De plus, la solubilité de 1’0zone gazeux est beaucoup
plus faible que celle du peroxyde [30,31]. L’ozone se décompose rapidement dans 1’eau en
une suite de réactions aboutissant a la formation d’espéces radicalaires trés réactives : "OH
(radicaux hydroxyles), O," (radical superoxyde), HO, (Radical hydroperoxyle), etc.
Cependant, les radicaux hydroxyles sont les plus intéressants pour 1’oxydation de polluants, la
réactivité de O," et de HO, avec les composés organiques étant moins importante. L’o0zone
dégrade les substances organiques dissoutes par attaque électrophile tres sélective sur les
liaisons insaturées des alcénes et composés aromatiques ou par réaction indirecte des radicaux
libres [32].

03— 0+0, (11-8)
O + H,0 (g) — 2°0OH (11-9)
0 + H,0 (I) — H,0; (111-10)

L'emploi de l'ozone avec les colorants a montré que les effluents chargés réagissent
différemment selon leur composition. Les rejets contenant des colorants dispersés et soufrés
sont particulierement difficiles a décolorer, alors que ceux chargés de colorants réactifs,
basiques, acides et directs le sont assez rapidement. Malgré son pouvoir oxydant élevé, une
minéralisation compléte par ozonation est tres difficile [24].
b. Procéde O3/UV

Le procéde O3/UV est largement utilisé dans la production des eaux potables pour
éliminer des polluants organiques toxiques et réfractaires, il est aussi utilisé pour la
destruction des bactéries et des virus. La photolyse de I’ozone en solution aqueuse génére
H,0; qui initialise sa décomposition en radicaux hydroxyles. Ainsi I’irradiation UV accroit la
dégradation des polluants par formation des radicaux ‘OH. L’efficacité de ce procédé dépend
de la quantité d’ozone utilisée et des longueurs d’onde d’irradiation appliquées. Ce procédé
est plus complexe parce que les radicaux ‘OH sont produits en solution aqueuse a travers

différents chemins réactionnels :
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O3+ Hy0 + hv — H,0,+ O, (11-11)
O3 + H,0;, — 'OH + HO, + O, (11-12)
‘OH + polluant organique — produits
Aux inconvénients de I'ozonation s'ajoute les limitations de I'irradiation : les caractéristiques
spectrales et la transmissivité de la lampe, les types de polluants et la turbidité de la solution
empéchent les rayonnements UV de bien pénétrer dans la solution [33,34].
c. Peroxonation (O3/H,0,)

Cette technique est basée sur la combinaison de 1’ozone avec le peroxyde d’hydrogene,
et constitue une maniere efficace qui permet d’augmenter la production du radical hydroxyle.
Dans ce systéme, les radicaux hydroxyles sont formés par réaction entre 1’ozone et le
peroxyde d’hydrogéne [35]. La réaction de H,0, avec Os est lente, mais celle de 1’anion HO’
est rapide.

H,0; + O3 — OH + HO, + O, (1-13)
Méme si ce procédé soit plus efficace que I'ozonation, son efficacité est limitée par la vitesse
de réaction entre O3z et H,O, [36,37]. Ce systéme est affecté par les mémes contraintes que
I'ozonation, a savoir la faible solubilité de Ogs, la forte consommation énergétique et la
dépendance de nombreux parametres tels que le pH, la température, la présence des réactions
parasites consommant les ‘OH et le type de polluant [38].
d. Procédé (O3/H,0,/UV)

L’ozonation couplée a la fois au rayonnement UV et au peroxyde d’hydrogene assure
une meilleure décomposition de 1’ozone que les deux procédés précédents, d’ou une meilleure
génération des radicaux, en particulier des radicaux hydroxyles. La photo-peroxonation
permet une minéralisation rapide des composés organiques. Il peut en particulier étre utilisé
pour le traitement des eaux usées de pH variables; colorées ou troubles. C'est le procédé le
plus efficace pour les effluents fortement chargés de polluants. Toutefois, comme tout
procédé mettant en ceuvre 1’ozone, ses performances sont étroitement liées a une dissolution
efficace du gaz O3 dans la solution aqueuse. En outre, le colt global de ce procédé est trés
élevé, et son application reste donc limitée a des cas bien spécifiques. En effet, ce procédé est
constitué de deux systemes UV/H,0, et UV/O3 [39]:

203+ H,0; + hv — 2'0OH + 30, (111-14)
111.3.2.4.2. Procédé basé sur la photolyse de H,O, (UV/H,0,)

La photolyse de H,0, (systeme UV/H,0,) est intéressante car elle est relativement peu
colteuse comme le montrent les nombreuses mises en ceuvre de ce procédé a grande échelle.

Le processus est effectué en irradiant la solution de polluants contenant H,O, par UV avec
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une plage de longueurs d’onde inférieures a 300 nm, appelé en anglais Vaccum Ultraviolet
(VUV). Cela provoque la rupture de la liaison O-O (rupture homolytique de H,0O,) pour
former deux radicaux hydroxyles [40,41].

H,O, + hv — 20OH (1-15)

La photolyse de H,O, est plus avantageuse que l'ozonation et son application moins
complexe. L'inconvénient le plus important de ce procédé et la trés faible valeur du
coefficient d'absorption de H,O, comparé a celle de lI'ozone. Mais le colt du processus
(traitement) peut étre multiplié si les eaux contiennent une turbidité importante. En effet, les
composés organiques peuvent absorber les rayonnements UV, d’ou la nécessité d’augmenter
I’irradiation des rayons UV.
111.3.2.4.3. Procédé basé sur la photocatalyse hétérogene (TiO,/UV)

La dépollution par la photocatalyse hétérogene a été 1’objet de nombreuses études
depuis quelques années. Son application a grande échelle n’a cessé de se développer. 11 s’agit
de la combinaison de 1’énergie solaire et de la catalyse hétérogéne afin d’obtenir la
minéralisation compléte des polluants toxiques présents dans 1’eau. L’efficacit¢ de la
dégradation par photochimie est considérablement améliorée par 1’ajout de catalyseurs semi-
conducteurs. Parmi les photocatalyseurs les plus communément rencontrés : TiO,, ZnO, ZnS,
CeO,, BaTiO3 et CdS. L’oxyde de titane TiO, est de loin le plus étudié, car il présente une
stabilité photochimique, une activité photocatalytique dans un large domaine de pH et un prix
tres intéressant. Il a permis entre autre de conduire la dégradation d’un certains nombre de
molécules les plus diverses et notamment certains colorants [42,43]. Ce solide photo-actif est
utilisé soit sous forme de poudre soit en couche mince déposée sur différents matériaux [44-
46].

Une source lumineuse (A< 400 nm) induit des réactions photoélectrochimiques a la surface
d’un photocatalyseur semi-conducteur tel que TiO, [39]:
TiO, +hv — TiO, +h* + ¢ (111-16)
Les trous h* réagissent avec les donneurs d’électron (molécules d’eau ou ions OH™ adsorbés a
la surface du semi-conducteur) pour produire des radicaux ‘OH:
H20aq + ™ — H" + OHayqg (11-17)
HO 5 + h" — ‘OHgy (11-18)
Les electrons excités “e™ réagissent avec les accepteurs d’électrons (oxygene dissous, H,05,
Os,...) pour produire des radicaux superoxydes Oy
O,+e — 0Oy (11-19)

111.3.2.4.4. Procédés basés sur ’irradiation par ultrason (sonolyse)
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L’irradiation d’une solution aqueuse par les ultrasons provoque plusieurs
transformations chimiques et physiques :

- Amélioration du transfert de matiere.

- Phénomeénes chimiques, avec I’augmentation de température et de pression (Hot Spot)
lors de la compression des bulles et la génération d’especes oxydantes comme les
radicaux oxygéenes HO,', ‘OH.

Ce procédé est intégré dans la liste de POA. La dégradation des micropolluants organiques
par les ultrasons en solution aqueuse se produit principalement par deux types de réaction :

- Pyrolyse dans les bulles de cavitation

- Oxydation par les radicaux ‘OH formés lors de la sonolyse de 1’eau:

H,O + Ultrasons — 'OH + H' (111-20)
L’inconvénient de la sonolyse est la faible efficacité de dégradation. Cependant, ce procédé
est rapporté par plusieurs études que I’irradiation ultrasonique augmentait 1’efficacité de la
photocatalyse et 1’electro-Fenton [39].
111.3.2.4.5. Procédés électrochimiques

L’¢lectrochimie est principalement basée sur un transfert d’électrons, ce qui la rend
particulierement intéressante du point de vue environnemental et peut s’appliquer sur un
grand nombre de polluants. Cette technique est basée sur la génération des radicaux
hydroxyles en appliquant des oscillations de faibles intensités de courant électrique & un
électrolyte contenant du peroxyde d’hydrogéne [47].

Plusieurs facteurs peuvent affecter la vitesse de la réaction, la chaleur, le courant, la
configuration des électrodes et leur composition. Un des grands avantages du processus
électrochimique est que les électrons sont générés ou consommés par les électrodes,
fournissant un réactif propre et aucune molécule nocive implicite dans le processus.
Néanmoins, ce processus présente certains inconvénients tels que son codt élevé par rapport
aux autres processus, la nécessité d’avoir un effluent conducteur, et donc 1’ajout d’un sel dans
le cas ou la solution a traiter ne présente pas une bonne conductivite.

Les radicaux hydroxyles peuvent étre générés en solution a traiter par électrochimie directe ou
indirecte. Dans I’¢lectrochimie directe (oxydation anodique), les radicaux hydroxyles sont
générés directement a la surface d’une électrode telle que PbO, ou diamant dopé au bore
(BDD) par I’oxydation de I’eau. Par contre 1’¢lectrochimie indirecte (procédé électro-Fenton)

utilise la réaction de Fenton pour former ces radicaux (Eq. 111-21, 111-22 et 111-23) [48].

0, + 2H"* +2¢" & H,0, (11-21)
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H,0, + Fe** — Fe*" + OH + OH (111-22)

Fe* +¢ o Fe* (11-23)

efficacement les polluants toxiques et persistants aux procédés biologiques et/ou physico-
chimiques (pesticides, herbicides, chlorophénols, colorants, antibiotiques, etc.) [49-52].
L’¢lectrochimie a prouvé son efficacité pour le traitement d’effluents toxiques contenant des
cyanures ou pour la récupération de metaux lourds par réduction cathodique. En outre, elle
peut également traiter des solutions aqueuses chargées en matiere organique, soit sous forme
d’un prétraitement pour transformer les composés réfractaires en produits biodégradables, ou
soit en traitement complet pour minéraliser complétement les composés organiques [53].
Canizares et al. [54] ont montré le traitement électrochimique des eaux usées contenant du 4-
Nitrophénol en utilisant des anodes de diamant dopé avec du bore permettant une
minéralisation compléte. Ces auteurs ont mis en évidence que la premiére étape d’oxydation
de ce produit était la libération du groupe nitreux du cycle aromatique, avec formation de
phénol et quinones lesquels étaient oxydés ultérieurement en acides carboxyliques et par la
suite en dioxyde de carbone.

111.3.2.4.6. Procédés basés sur le réactif de Fenton (H,0,/Fe®")

Parmi les procédés d’oxydation avancée, le réactif de Fenton a fait ses preuves pour la
dégradation des contaminants organiques. La production des radicaux ‘OH a partir du réactif
de Fenton est un processus identifié depuis les années 30. Bien que le réactif de Fenton ait été
découvert & la fin du 19°™ siécle. Initialement décrit par Henry J.H. Fenton en 1897, pour
I’oxydation du fer ferreux par le peroxyde d’hydrogeéne, c’est quarante ans plus tard, que
Haber et Weiss (1934) ont déterminé que I’espece majoritaire responsable de 1’oxydation a
pH < 3 était le radical hydroxyle ‘OH [55,56].

Plusieurs métaux sont susceptibles d’initier des réactions de décomposition du peroxyde
d’hydrogene. Le Fer est le métal le plus abondant dans 1’environnement. Il est présent dans
beaucoup de roches, dans les sols, dans le compartiment aquatique (complexes solubles ou
bien suspensions d’oxydes insolubles) et dans I’atmosphére (nuages, brouillard, pluie). 1l est
nécessaire a la vie de nombreuses espéces et il joue un role important dans la biosphere vis-a-
vis de I’activité des protéines et des enzymes [57,58]. Dans le compartiment aquatique, sa
concentration peut varier de 0,2 nmol.L™ dans les eaux de surface des océans & 400 pmol.L™
dans les nuages urbains pollués. Dans certaines eaux de ruissellement, particuliérement

acides, la concentration peut étre plus importante si le sol considéré a une teneur en fer élevée.
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De nous jours, le Fenton est souvent utilisé pour traiter des effluent provenant
d’industries diverses (colorants, pesticides, additifs du plastique, préservation du bois et du
caoutchouc, etc.). En effet, ce procédé a montré des résultats prometteurs pour la dégradation
d’une grande variété de contaminants en solutions aqueuses [57,59]. Il permet de dégrader les
polluants organiques en composés moins toxiques et d’augmenter la biodégradabilité. Par
consequent, il peut étre considéré, soit comme un traitement unique, soit comme un
prétraitement avant une étape de biodégradation. En outre, il peut étre appliqué non seulement
au traitement des eaux usées, mais aussi a la réhabilitation de matrices solides contaminées,
tels que des boues ou des sols.

a. Principaux mécanismes de I’action du Fer (IT) ou Fer (111) sur le H,O,

Le systéme (H20,/Fe" ou H,0,/Fe**) est connu sous le terme de réactif de Fenton [55].
De nombreux travaux sont bases sur ce systeme réactionnel [57-61].

Le réactif de Fenton posséde trois caractéristiques attractives pour le traitement des
composés organiques [62]:

- Les radicaux hydroxyles produits dans les équations (I11-21 et I11-23) réagissent tres
rapidement,

- Les réactifs sont simples a manipuler et sans danger pour I’environnement,

- Les produits finaux de dégradation (H,O, CO,, ions minéraux et hydroxydes ferriques)
n’introduisent pas une pollution supplémentaire.

La réaction de Fenton consiste a mélanger dans une solution acide, du peroxyde
d’hydrogéne (H,0,) et un sel ferreux jouant le role de catalyseur. En présence de Fe?*, le
peroxyde d’hydrogéne se décompose en ‘OH et OH™ (Eq. 111-21). Les ions ferreux Fe?*
peuvent aussi réagir avec les ‘OH pour donner OH™ (Eq. 111-22). Les ions ferriques Fe**
générés peuvent étre réduits par réaction avec le H,O, en exces pour former des ions ferreux
Fe?* et les radicaux HOO" (Eq. 111-23). A leur tour, les radicaux HOO' peuvent réagir avec
Fe** pour former O (Eq. 111-24), et HO,™ (Eq. 111-25).

Fe?* + H,0, — Fe** + OH + OH’ (111-21)
Fe?*+ OH — Fe*" + OH (111-22)
Fe** + H,0, — Fe®* + H" + HOO' (111-23)
Fe**+ HOO — Fe?* + H' + O, (111-24)
Fe?* + HOO — Fe*" + HO, (111-25)

Ce procédé a connu plusieurs contraintes pour garder en continu le milieu riche en
peroxyde d’hydrogéne, le manque de régénération du catalyseur nécessite 1’ajout constant de

réactifs, ce qui augmente le colt de traitement. Le radical hydroxyle est non sélectif; et donc
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peut étre consommé dans des réactions avec n’importe quel composeé organique ou
organométallique.

Le taux de réaction est limité par le taux de génération du radical OH qui est
directement liée a la concentration de H,0O, et de fer en solution. En absence de composés
organiques, le radical ‘OH généré continue a réagir lentement avec le peroxyde d’hydrogéne
(Eq. 111-26). En revanche, en présence de composés organiques (RH), le radical hydroxyle
peut former, par abstraction d’hydrogéne, un radical R (Eq. 111-27).

H,O0, + OH — H,0 + HOO (111-26)
RH+OH —R +H);0 (m-27)
b. Facteurs influengant I’efficacité du procédé Fenton
L’efficacité du réactif de Fenton dépend de plusieurs facteurs :
- Effetdu pH

La nécessité d'acidifier le milieu est souvent mentionnée comme un des principaux
inconvénients de la réaction de Fenton. Cela signifie non seulement des codts
supplémentaires, provenant de la consommation de réactifs pour I’acidification et la
neutralisation ultérieure, mais aussi une augmentation de la charge en sels de I'eau traitée.

La réaction de Fenton s’applique de fagcon optimale a un pH autour de 3 (entre 2,5 et 3,5)
[63-65]. En effet, les ions ferriques se précipitent sous forme d’hydroxyde ferrique pour des
valeurs de pH supérieures a 4. En dessous du pH 2,5 trois mécanismes peuvent diminuer
I’efficacité de la réaction [66] :

- Formation de complexes ferreux.

- Inhibition de la vitesse de réaction entre Fe?* et H,0s.

- Augmentation de la vitesse de réaction de piégeage des ‘OH par H,0.

- Formation d’ion oxonium H3O" qui est moins réactif vis avis de Fe** que H,0s.

- Effet de température

La température améliore la vitesse des reactions impliquées dans le mécanisme
d’oxydation Fenton (selon la loi d’Arrhénius), mais elle favorise aussi la décomposition de
H,O, en oxygéne et eau, en particulier au-dela de 60°C. Il n’y a pas de consensus sur 1’effet
de la température, mais en général, les températures supérieures a 60°C ne sont pas utilisées
[67].

- Effet de la concentration du catalyseur
Il a été montré dans de nombreuses études, qu’une forte concentration de catalyseur

(Fe2+) dans la solution n’est pas en faveur d’un meilleur taux de minéralisation. L’influence
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d’une forte concentration de catalyseur a pour conséquence une diminution de I’efficacité du
procédé a cause de la réaction parasite entre ‘OH et Fe** [68,69].
- Effet de la concentration de H,0,

L’influence de la concentration d’oxydant sur la cinétique a été¢ étudiée par plusieurs
auteurs et leurs conclusions peuvent étre résumeées par le fait qu’il existe une plage de
concentrations bien définie pour le peroxyde d’hydrogéne : une concentration trop faible
conduit a une réduction de la vitesse de réaction, une concentration trop élevée conduit les
radicaux hydroxyles a réagir préférentiellement avec H,O, plutoét qu’avec le polluant. La
connaissance de la quantité a consommée de H,O, permet de prévoir 1’évolution de la
réaction Fenton [70,71], et une addition contr6lée de peroxyde d’hydrogéne pourrait conduire
au degré de minéralisation désiré. L’optimisation de la quantité de peroxyde dépend fortement
du substrat a oxyder et de sa concentration. Un exces de réactif pourrait atténuer la réaction
d’oxydation, car Fe?* et H,0, peuvent devenir des piéges pour les radicaux hydroxyles et
ainsi provoquer une diminution de la dégradation de la matiére organique par inhibition de la
réaction de Fenton.

c. Inconvénients du systeme Fenton
La réaction de Fenton présente un certain nombre d’inconvénients :
- Absence de régénération du Fe?* (catalyse trés lente en présence d’excés de H,O, par
Fe** + H,0, — Fe?* + H* + HO",) d’ot son ajout continuel en cours de traitement,
- La nécessité d’opérer dans un milieu a pH avoisinant 3. C’est une technique trés
limitée par la gamme de pH,
- L’usage de doses ¢levées de réactifs pour oxyder certaines classes de composés
organiques,
- Laproduction
- d’hydroxydes ferriques Fe(OH)s,
- Consommation des radicaux ‘OH par des réactions parasites.
Un pH de 3 est un excés de peroxyde d’hydrogéne par rapport au Fe?* doivent étre requis pour
optimiser ce procédé Fenton.

D’autres systémes Fenton ont été développés ces derniéres années pour améliorer les
performances de ce procedé, et reduire les codts de fonctionement dans certains cas. Il s’agit
de procédé Fenton-like.
111.3.2.4.7. Procédés Fenton-like
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Des variantes du systéme Fenton existent dans lesquelles 1’ion ferreux est remplacé par
d’autres cations tels que Fe**, Cu?*, Mn?*, Co*. Ces systémes sont souvent dénommés
réactions de types « Fenton-like » [72-74].

Le traitement par le réactif de Fenton-like est une technique qui consiste a initier des
réactions de décomposition du peroxyde d’hydrogéne par des sels métalliques (en particulier
des métaux de transition) en vue de genérer des especes radicalaires (OH, HOy, etc.) trés
réactives vis-a-vis des polluants organiques.

Cette technique est simple, rapide et trés efficace : si les concentrations des réactifs ne sont
pas limitées, les composes organiques peuvent étre completement minéralisés [75].

La formation des radicaux hydroxyles, responsable de 1’oxydation de différentes

molécules organiques, sont formés selon la réaction ci-dessous :

M™ + H,0, — M™ +-0OH + HO" (111-28)
Dans cette équation, n est le degré d’oxydation du métal (M). Les métaux susceptibles de
favoriser la décomposition radicalaire du peroxyde d’hydrogéne sont le fer (Fe), le chrome
Cr(VI), le titane (Ti), le cuivre (Cu), le manganése (Mn), le cobalt (Co) et I’aluminium (Al).
Les catalyseurs les plus utilisés apres le fer sont le cuivre et I’aluminium [76].

Dans les procédés Fenton-like, les catalyseurs d’oxydation sont principalement les
métaux et les sels des métaux des groupes VI et VI [77]. Plusieurs études ont été faites pour
améliorer ce systeme en phase homogene ou hétérogene en utilisant différents types de solides
comme catalyseurs. Exemple : il a été utilisé pour le traitement des composés récalcitrants,
comme certains colorants [78], ’EDTA [79] ou les dérivés de phénol [80,81]. Dans notre
travail, ’hétéropolyanion de type Dawson incorporé du fer est utilis€ comme catalyseur pour
activer la formation de radicaux hydroxyles a partir de H,O,.

111.3.3. Génération des radicaux SO~
111.3.3.1. Réactivité des radicaux SO4~

Le persulfate est un oxydant utilisé plus récemment dans le traitement des sols et des
nappes pollués. C’est un oxydant puissant capable de dégrader de nombreux composés
organiques. Il peut étre activé par 1’ajout d’ions métalliques (généralement Fe?*) ou de H,0,,
par I’augmentation de la température (>45°C), du pH (>10) ou bien par des radiations UV.
L’activation provoque la formation des radicaux SO,". Le persulfate peut donc réagir par

oxydoréduction ou par voie radicalaire (Tableau I11-3).

Tableau I11-3: Mécanismes de réaction du persulfate
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Réaction d’oxydoréduction

82032- +2¢ — 28042_

Réactions radicalaires
S,08% — 2804~
S,08” + Fe?* — SO,™ + S04~ + Fe**
$,087 + Hy0, — SO4”+ SO4% + OH + OH

Le radical SO,™ est un puissant oxydant (SO,7/SO,*) qui conduit & la dégradation de
nombreux composés organiques et inorganiques [82-84] puisque son pouvoir oxydant est
proche de celui du radical hydroxyle ‘OH [85]. Huie et al. [86] ont déterminé son potentiel
d’oxydation 2,4 V/ESH a 25 °C alors que Liang et Bruell [87] trouvent une valeur de 2,6
V/ESH a 25 °C. Ainsi, la réaction avec le radical sulfate est 10° & 10° plus rapide que celle
avec le persulfate [88].
Dogliotti et Hayon [89] ont montré la formation des radicaux sulfates par photolyse. En effet,
ils ont montré qu’il présentait un maximum d’absorption a 445 nm.
Les radicaux sulfates sont des meilleurs oxydants que les radicaux hydroxyles surtout a pH
neutre si I’on compare leurs potentiels d’oxydo-réduction [90].
111.3.3.2. Avantages du persulfate par rapport aux autres oxydants

Le persulfate, chauffé ou non, offre de nombreux avantages par rapport aux autres
oxydants.
111.3.3.2.1. Comparaison avec I’ozone et le peroxyde

Comparé¢ au peroxyde d’hydrogene et a 1’ozone, le persulfate présente trois principaux
avantages :
- Le persulfate catalysé par la chaleur produit le radical sulfate (SO4 7) qui a un potentiel
redox aussi élevé que celui du radical hydroxyle (OH) produit par le peroxyde d’hydrogeéne et
I’ozone. Cependant, le radical sulfate a une demi-vie plus longue, et est plus stable que le
radical hydroxyle [91];
- Le persulfate non catalysé a une durée de vie souterraine significativement plus longue que
I’0zone et le peroxyde d’hydrogéne [92];
La grande solubilité du persulfate ainsi que sa stabilité dans des conditions souterraines
normales lui permet d’étre amené plus efficacement que 1’0zone et le peroxyde d’hydrogene
dans la zone contaminée afin de réagir avec les contaminants [93].

111.3.3.2.2. Comparaison avec le permanganate
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Le persulfate possede également certains avantages face au permanganate de sodium ou
de potassium :
- Le persulfate chauffé est un oxydant doté¢ d’une trés grande réactivité et il est capable
d’oxyder tous les contaminants organiques. Par contre, le permanganate ne réagit pas avec
certains contaminants organiques volatiles (COV) tel que le benzéne. Ainsi, le persulfate offre
I’avantage de réagir aisément avec le benzeéne et peut donc étre utilisé lors d’un déversement
d’hydrocarbure;
- Le persulfate est disponible sous forme d’un sel de sodium qui a une solubilité jusqu’a 560
o/L. Les sels de permanganate de sodium et de potassium atteignent, a 20°C, une solubilité de
400 g/L et de 64 g/L respectivement. Le persulfate permet donc d’injecter dans 1’aquifére une
charge massique plus élevée que le permanganate.
- Le persulfate non catalysé peut devenir plus économique que le permanganate lors de la
décontamination des sols et aquiferes avec une teneur en carbone organique total (COT)
¢levée. Contrairement au permanganate, le colit de décontamination a 1’aide du persulfate est
peu influencé par la demande du sol en oxydant (SOD), car le persulfate non catalysé ne
réagit pas facilement avec la matiére organique du sol ;
- Les produits obtenus suite a I’oxydation d’un contaminant & 1’aide du persulfate sont
completement solubles et n’obstruent pas les pores. Par exemple, 1’oxydation du
TCE (trichloréthyléne) avec du persulfate produit de 1’acide chlorhydrique (HCI) soluble dans
I’eau, comparativement au permanganate qui produit des oxydes de manganése insolubles
(MnOy) qui provoquent une diminution de la conductivité hydraulique. Les deux réactions
produisent également du dioxyde de carbone (CO,) [94].
111.3.3.3. Méthodes d’activation du persulfate

Puisque I’oxydation par le persulfate a des températures ambiantes n’est pas efficace,
plusieurs méthodes mises en ceuvre pour permettre sont activation. Ces méthodes permettent
d’accélérer grandement le taux d’oxydation. Des espéces hautement réactives comme le
radical sulfate peuvent étre produites par activation des ions persulfate via différentes voies
d’activation (activation thermique, décomposition par un meétal, irradiation par les UV,
réaction avec des espéces réductrices, radiolyse,...). Ce radical pourrait étre généré par la
scission de la liaison peroxyde de 1’ion persulfate ~ [O3S-O-O-SOg3] ". Quand le radical est en
contact avec des composes organiques, il peut induire une série de réactions radicalaires en
chaine menant a I’oxydation ou la minéralisation du composé organique comme il est présenté
ci-dessous [95]:

Initiation: S,05% + activation — 250, + ou (SO, ™+ SO4 %)
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Propagation: S04+ H,O — HO' + HSO,4 (formation de radical hydroxyle)
Terminaison: SO, +RH — R +HSO, (acidification)
OH +RH — R +H;0
111.3.3.3.1. Activation par les métaux
Les métaux sont des activateurs qui permettent d’initier la production du radical sulfate
[96]. Dans le cas des métaux de transition (Fe, Co, Ag, Cu,...) notamment les métaux
divalents (M™), I’ion persulfate est activé par un transfert d’électron similaire a la réaction
d’initiation Fenton [97]. Durant I’activation par les métaux, ces derniers sont impliqués a la
fois dans la génération et dans I’inhibition de ces radicaux, il faut donc trouver les conditions
optimales pour 1’ajout des métaux.
S,05% + M™ — S04~ + SO, % + M (M (111-29)
SO, "+ M™ = + 80, % + M (D* (111-30)
Les métaux les plus utilisés dans les applications in situ le Fe** et Fe** grace a leurs

abondances dans la nature, mais il faut optimiser leurs quantités d’ajout car s’ils sont en

exces, la 2°™ réaction sera favorisée et on diminuera la réactivité du systéme [98].
S,05% +Fe?* — S0, +S0,% +Fe** (111-31)
SO, "+ Fe** — S0,% + Fe* (111-32)

D’autres métaux tels le cuivre, 1’argent et le manganese peuvent également étre utilisés.
111.3.3.3.2. Activation thermique
Lorsque les ions persulfate en solution aqueuse sont soumis a une activation thermique
(30-100°C) [92], il en résulte une coupure homolytique de la liaison entre les deux atomes
d’oxygene (O-0O) pour former 1’ion radical sulfate. Cette liaison O-O, a une énergie de 120 a
140 kJ.mol™ [99,100].
[045-0-0-S05] % + chaleur — 2[0-SO;] (1-33)
Cette énergie de liaison relativement grande indique que la réaction de décomposition non
catalysée du persulfate sera lente a température ambiante et ce dernier présent des capacités
limitées pour oxyder les composés organiques dans ces conditions [101,102]. Suite a une
activation thermique, il se produit une chaine de réactions radicalaires qui générent plusieurs
autres molécules oxydantes, dont des radicaux libres organiques, pouvant participer a la
dégradation du composé. Des chercheurs en 2009 proposent un mécanisme de la
décomposition d’ion persulfate en solution aqueuse en présence de polluant organique
[103,104].
"035-0-0-SO3~ — 2[0-S0;37] (11-34)
"0-SO; +e — SO, (E°=2,6V)  (l11-35)
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"0O-SO3" + RH — produits + SOy~ (111-36)
"0-SO3” + H,O — HSO," + OH (1n-37)
"0-SO3 + OH — SO, + OH (111-38)
‘OH + RH — produits (1-39)

Des expériences d’activation thermique de persulfate ont été faites entre 23 et 130°C [100-
104]. 1l a été montré qu’en augmentant la température, la vitesse de réaction augmente.

Pour I’activation avec la température, on cite quelques exemples. Nadim et al. [82], ont étudié
la dégradation de PAH par le persulfate activé thermiquement (20 a 40°C) et en présence de
Fe?* et ont constaté que tous les PAH (priority polycyclique aromatic hydrocarbons) ont été
dégradé vers 4 pg.L™? (la limite de détection de 1’appareil GC/MS). Par ailleurs, Huang et al.
[92], ont étudié la dégradation de 59 composés volatils avec le méme procédé et ils ont trouvé
qu’il est trés efficace pour la plupart des composés, comme les BTEX (Benzéne-Toluene-
Ethylbenzene-Xylénes), éthylenes chlorés, chlorobenzenes qui étaient tres dégradables. Yang
et al. [100] ont dégradé Acide orange 7 en présence de persulfate lorsque la température
dépasse 50°C, et la dégradation s’est montrée plus efficace en augmentant la température
jusqu’a 80°C (décoloration de 99%) tandis que ce n’est pas le cas avec H,O, ni pour
PMS (peroxymonosulfate) (dégradation de 18% a 80°C).

111.3.3.3.3. Activation par photolyse

Parmi les différents types de combinaisons avec les procédés d’oxydation avancés
(POAs), on trouve les procédés photochimiques basés sur I’utilisation des différents oxydants
forts, tels H,O,, O3, 52082', associés avec I’irradiation UV. La combinaison 82082' /UV est
adaptée a la minéralisation de polluants organiques dans les milieux aqueux. La photolyse des
ions persulfate conduit a la formation de deux radicaux sulfate (SO, ~) [105].

S,05% + hv — 2S04 (111-40)

Les longueurs d’onde de photo transformation rencontrées pour 1’activation de
persulfate sont comprises entre 193 et 351 nm. Le persulfate a un maximum d’absorption a
215 nm avec ¢ = 220 L.mol™*.cm™ [106]. Herrmann H. [107] a reporté des valeurs des
coefficients d’absorption molaire de la photolyse de persulfate par UV a 248, 308 et 351 nm
qui sont de 27,5 + 1,1; 1,18 + 0,05et 0,25 + 1,01 L.mol™.cm™, respectivement, et que la
formation des radicaux sulfates diminue avec 1’augmentation des longueurs d’onde. Le
rendement quantiques de formation du radical sulfate par photolyse du persulfate a également

été déterminé par différents auteurs.

111.3.3.3.4. Activation par I’électron
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La réaction d’un électron avec 1’ion S,0g> peut aussi I’activer et conduire a la formation
d’un radical sulfate SO, ~ et d’un anion sulfate.
S,05% +e~ — S04 +S0,% (111-41)
De nombreuses études récentes montrent 1’effet bénéfique de I’ajout de persulfate dans le
procédé d’oxydation avancée par photocatalyse : UV/TiO, [108,109].
111.3.3.4. Stabilité des radicaux sulfates en solution aqueuse
L’activation oU la décomposition d’ion persulfate en solution aqueuse est une étape tres
importante pour former le radical sulfate. Grace a sa grande réactivité et sa stabilité le radical
sulfate permet aux POAs d’étre efficaces pour I’¢limination des composés organiques
présents dans I’environnement.
Le mécanisme de décomposition du persulfate en I’absence de soluté n’a été que relativement
peu étudié et celui-ci n’est pas enti¢rement élucidé. La décroissance de la concentration en
radicaux sulfate peut étre décrite par les réactions [110,111] :
Réaction bimoléculaire :
SO;  +S0, 7 — S$,0s%  k=8,1x10° L.mol’s™  (111-42)
Réaction avec 1’ion persulfate:
SO4 " +$,05% — $,057 +S04%  k=6,62x10° L.mol™.s™ (111-43)
Réaction avec I’eau:
SO;  +H,0 — OH +HSO,  k=9,4x10° L.mol™s™  (111-44)
111.3.3.5. Mode d’action du radical sulfate
Comme le radical hydroxyle, le radical sulfate peut réagir de trois facons :
- Arrachement d’un atome d’hydrogéne
- Addition sur double liaison
- Transfert d’électron
111.3.3.5.1. Réactivité avec les composés organiques
a. Reéactivité avec les composés aromatiques
Le radical SO4°, comme "OH, réagit trés rapidement avec les composés aromatiques.
Néanmoins, SO4~ présente une plus grande sélectivité, celui-ci étant plus sensible a la nature
des substituant [93]. D’aprés Neta et al. [112] et Steenken et al. [113], le radical sulfate réagit
avec les cycles aromatiques principalement par transfert d’un électron pour produire le radical

cation.

b. Réactivité avec les alcools
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Levey et Hart [114] proposent un mécanisme en chaine pour 1’oxydation des alcools par
les radicaux sulfate.
SO4 "+ R,CHOH — R,COH + HSO4" (11-45)
$,05% + R,COH — RyC=0 + HSO4; + S04 (11-46)
Ce mécanisme a été confirmé pour 1’oxydation du méthanol [2]. Ce mécanisme également
proposé par Willing et Camaioni [115] qui précisent qu’en raison de la faible cinétique la
deuxiéme réaction, la présence éventuelle de métaux de transition dans le systeme entraine
I’oxydation du radical formé par le métal.
R,COH +Fe*(Cu?") — R,C=0 + Fe*(Cu*)+H"  (l11-47)
c. Réactivité avec les aminoacides
D’aprés Madhavan et al. [116] ’oxydation des aminoacides étudiés produit beaucoup de
CO,, ce qui a été expliqué par la présence d’une réaction en chaine décrit par les réactions
suivantes :
H,NCH,CO, +SO,~ — HaNCHy + CO, +S0,%  (111-48)
H, NCH,CO, + S,082 — HN=CH, + H" + SO~ +S04% (111-49)
111.3.3.5.2. Réactivité avec les composés inorganiques
a. Lesanions
Le radical sulfate réagit avec les anions le plus souvent par transfert d’un
électron ; mais dans certains cas, il est possible que SO, " s’additionne sur I’anion.
Le radical sulfate peut étre utilisé pour produire des radicaux a partir de nombreux anions
inorganiques, notamment CI. Alors que la réaction de "OH et CI" conduit au radical CI

seulement en acide, SO4~ permet la formation de ce radical en toutes conditions [2,93].

SO;  +ClI' — Cl +S04% (111-50)
Cette réaction est suivie par la réaction.
Cl'+ ClI" & Cly~ (11-51)

b. Les cations métalliques
La réaction du radical sulfate avec le fer (11) se produit selon un mécanisme de transfert
d’électron de sphére externe, indiquant qu’il n’y a pas de formation de FeSO,4". L’équation
générale de réaction du radical sulfate avec un cation métallique est donné par [117]:
S04 + MO 5 SO, MOV S M™ +50,% (111-52)
Exemples:
SO, +Fe** — Fe* +50,% (111-53)
SO, +Mn? — Mn* +50,% (111-54)
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111.3.3.6. Comparaison du mode d’action du radical sulfate par rapport au radical
hydroxyle
Comme le radical hydroxyle, le radical sulfate peut réagir de trois facons [2]:

- Arrachement d’un atome d’hydrogéne.

- Addition sur une double liaison.

- Transfert d’¢lectrons pour lequel le radical sulfate est plus efficace.
Les radicaux SO, ~ comme les ‘OH réagissent trés rapidement avec les composés aromatiques
mais ils présentent une plus grande sélectivité car ils sont plus sensibles envers la nature des
substituants [112]. Le radical sulfate est une espece électrophile; les groupements
fonctionnels du cycle aromatique vont influencer sa réactivité. Si des groupements
électroattracteurs (NO,, C=0) sont présents, appauvrissant la densité d’¢lectrons, la vitesse de
réaction du radical sulfate va diminuer alors qu’en augmente des donneurs d’électrons (OH,
OR, NHy) la réactivité des radicaux sulfates augmente [88,112]. Tout comme pour les ‘OH la
présence des halogénes ralentit la vitesse de réaction d’oxydation avec les sulfates.
Le radical sulfate préfere arracher un électron des molécules organiques pour donner des
radicaux organiques cations [118] alors que ‘OH préfere 1’abstraction d’hydrogene ou 1’ajout
sur une double liaison [112]. Les radicaux sulfates réagissent avec les cycles aromatiques par
transfert d’électrons conduisant a la formation du radical cation. Ils sont plus efficaces dans le
mécanisme de transfert d’électrons que les ‘'OH. L’action du radical sulfate est suivie par
I’hydrolyse du radical cation formé conduisant a la formation du radical
hydroxycyclohexadienyle [112]. Ce méme intermédiaire est directement formé par réaction
du radical hydroxyle ‘OH avec les cycles benzéniques. Donc ces deux radicaux conduisent a
I’hydroxylation des cycles aromatiques.
La stéréosélectivité est plus marquée avec les sulfates qu’avec les hydroxyles. Ainsi le radical
sulfate peut décarboxyler les acides carboxyliques [112,119] et méme ils sont plus efficaces
que les OH.

SO, " + CH3CO, — CHj + SO, + CO,
Les radicaux sulfates sont aussi capables d’oxyder les ions chlorures en ions chlores Cl,", ce
qui va accélérer la destruction des polluants [120], puisque ces radicaux sont encore des
especes actives tandis que ‘OH ne peut le faire qu’a pH acide. D’autres auteurs [121,122] ont
détecté également la formation de radicaux chlorés quand des ions chlorures sont présents en
solution :
SO;” +Cl™ — Cl'+S0,4% k=3,1x10° M'St  (l11-55)
Cl +Cl - Cly” k=2,1x10° M*st  (111-56)
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111.3.3.7. Oxydation de différentes classes de composeés par les radicaux sulfate

Méme si la découverte de la capacité des radicaux sulfate a oxyder les polluants
organiques environnementaux est récente par rapport au radical hydroxyle, on trouve dans la
littérature beaucoup de recherches et de travaux scientifiques ayant pour objet I’impact de
I’addition d’ion persulfate dans le systéme réactionnel dans le but d’oxyder et éliminer les
polluants organiques présents dans notre environnement par le radical SO4~ formé.
111.3.3.7.1. Oxydation des colorants

Le rejet des eaux usees contenant une forte concentration en colorants est un probleme
bien connu. Parmi les divers procédés et les combinaisons des POAS, I’activation d’ion
persulfate pour former le radical sulfate a été démontée comme étant adaptée a la dégradation
des composés colorés. D’aprés les recherches menées par Neppolian et al. [123], le
pourcentage de dégradation du colorant jaune acide 17 (CisH10Na;N4O;S;) augmente avec
I’augmentation de la concentration d’ion persulfate dans le systéme d’oxydation par
photocatalyse. Le pourcentage de dégradation de ce colorant en présence d’ion S,0g” atteint
98 % alors que son pourcentage d’élimination a été de 84 % en absence d’ion persulfate. Une
autre étude récente démontre d’une maniere claire 1’efficacité du couplage 82082‘/ UV sur un
colorant azoique difficilement biodégradable (orange acide 7, C16H11NaN2O,4S). Les résultats
obtenus lors de cette étude montrent que la photolyse de ce colorant en présence d’ion
persulfate augmente sa biodégradabilité et diminue sa toxicité. D’aprés 1’étude récente de
Yang et al. [100] I’élimination du méme composé organique (orange acide 7) par le radical
sulfate active par le charbon actif montre que la combinaison charbon actif/S,0s” a un impact
trés important sur I’élimination de ce colorant par rapport a I’impact du charbon actif seul. Il a
également été démontre par Shiying et al. [104] que I’addition d’ion persulfate permet
I’amélioration de la décoloration et la dégradation des composés colorant organiques.
Xiang-Rong Xu et Xiang-Zhong Li [124] ont montré que le systéme persulfate/Fe®* & été
d’une grande efficacité dans I’¢limination de ’acide Orange G. Ainsi, pour un pH = 3,5 et en
présence de 4 mM en persulfate et Fe**, 99 % de I’orange 10 & été éliminé pour une
concentration de colorant 0,1 mM au bout de 30 min. Une forte inhibition causée par les ions
nitrates, chlorures, phosphates et bicarbonate a été observé et dans I’ordre suivant : NO3'<CI’
<H,PO,<HCOs3". Ces auteurs ont montré que le systéme persulfate/UV a éte plus efficace que
le systéme Fenton (H,O./Fe?").
111.3.3.7.2. Oxydation des contaminants organiques

Les travaux de Liang et al. [23] ont porté sur I’étude des cinétiques d’oxydation du
trichloréthyléne (TCE) et du 1,1,1-trichloroéthane (TCA) a I’aide du persulfate de sodium
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également activé par la chaleur. Le TCE et le TCA sont des solvants chlorés utilisés comme
ingrédients dans les produits nettoyants industriels. Le TCE est classé comme substance
possiblement cancérigéne pour I’humain et TCA peut potentiellement causer des dommages
au foie et aux systémes nerveux et circulaire lorsqu’il y a exposition a long terme a des
concentrations d’exposition supérieures a 0,2 mg/L. Des essais d’oxydation ont été effectués
en bécher, soit en systéme aqueux, soit en suspension de sol, & des températures variant de 20
a60°C.

Huang et al. [92] ont étudié les cinétiques de 1’oxydation du méthyl-tert-butyléther
(MTBE) a l’aide du persulfate de sodium activé par la chaleur dans un milieu aqueux
seulement. Le MTBE est un additif de I’essence qui a été grandement utilisé aux Etats-Unis et
qui a été classé comme substance possiblement cancérigéne pour I’humain. Des essais
d’oxydation ont été réalisés en bécher, a des températures variant de 20 a 50°C. Il est a noter
que la constante de vitesse de dégradation du contaminant est fonction de la température, de la
concentration du persulfate, du pH et de force ionique de la solution. Dans ce systéme,
plusieurs espéces oxydantes peuvent réagir avec le contaminant : SO, ‘OH, M., S,0¢” et
HSO,". Le taux de dégradation du MTBE par le persulfate dépend également du pH. En fait,
le taux de dégradation diminue avec I’accroissement du pH.

Huang et al. [125] ont investigué la dégradation de 59 composés organiques volatiles
(COV) faisant partie de la liste de ’EPA SW-846 méthode 8260B, par 1’oxydation chimique a
I’aide du persulfate activé par la chaleur. Des essais d’oxydation en milieu aqueux ont été
réalisés en bécher a des températures variant de 20 a 40°C. Les résultats indiquent que les
mécanismes d’oxydation du persulfate sont efficaces pour la dégradation des COVs, y
compris les éthénes chlorés (EC), les BTEX et les trichloroéthanes, qui sont fréquemment
détectés dans le sous-sol des sites contaminés. La plupart des COV ciblés ont été rapidement
dégrades dans les conditions expérimentales tandis que certains ont montré une persistance a
I’oxydation par le persulfate. Les composés avec des bandes C=C ou des anneaux du benzéne
liés a des groupes fonctionnels réactifs ont été facilement dégradés. Les hydrocarbures saturés
et les alcanes halogénés étaient beaucoup plus stables et difficiles a dégrader. La température
influence significativement le taux de dégradation du persulfate en milieu aqueux. Les
vitesses de dégradation augmentent avec I’augmentation de la température de réaction et de la
concentration d’oxydant. Par exemple, la concentration du persulfate aprés une période de
réaction de 72 heures est passée de 0,98 g/L a 0,40g/L a 20°C, a 0,35 g/L a 30°C eta 0,13 g/L

a 40°C. Néanmoins, pour obtenir une dégradation complete des composés dégradables au
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persulfate, les systémes ont nécessité des quantités suffisantes de persulfates pour soutenir la
réaction de dégradation.

Mora et al. [126], ont étudié la décomposition du phénol par I’activation thermique de
peroxidisulfate a 70 °C, et ont aussi proposé un mécanisme réactionnel incluant la formation
des composeés phénoliques radicalaires. Selon ces auteurs la vitesse de la décomposition du
phénol (C¢HeO) augmente avec augmentation de la concentration d’ion persulfate,
I’¢limination du phénol en présence d’ion persulfate ne conduit pas a une forte ¢limination de
carbone organique. D’autres études similaires sur 1’élimination du phénol par 1’activation
thermique d’ion persulfate en milieu aqueux basique et dans I’eau chaude ont été menées par
Liang et Su [127], et Kronholm et Riekkola [128] respectivement. Le faisceau d’électrons et
I’ion persulfate (S20s%) ont été combinés pour étudier I’influence d’ion persulfate S,0g> sur
I’¢limination du phénol [93]. Cette ¢tude conclut que I’addition d’ion persulfate pendant
I’¢élimination radiolytique du phénol améliore de maniere considérable 1’efficacité de ce
systéme. D’aprés les résultats obtenus par ces auteurs l’addition d’une concentration
d’environ 1mM d’ion persulfate conduit a la réduction de la dose absorbée pour éliminer une
concentration d’environ 100 pM du phénol d’environ 50 %.
111.3.3.7.3. Oxydation des perturbateurs endocriniens, pharmaceutiques et antibiotiques

Dans I’étude de Roshani et Karpel Vel Leitner [129], deux composés organiques
considérées comme des perturbateurs endocriniens, lbuproféne Cj3Hi30, et progestérone
C21H300;, ils ont été €liminés par irradiation obtenue par faisceaux d’électrons dans I’eau
déminéralisée et de distribution. D’apres les résultats obtenus par ces auteurs I’addition ou
I’augmentation de la concentration des ions persulfate dans 1’eau déminéralisée améliore
I’efficacité du systéme radiolytique. En revanche, la présence d’ion bicarbonate (HCO3) lors
de la dégradation radiolytique de ces composés dans 1’eau de distribution n’a pas d’effet
bénéfique sur I’élimination de ces polluants organiques.

La photolyse d’ion persulfate a été utilisée comme une premicre étape pour minéraliser le
bisphénol A CysH160,), selon Huang et al. [130], le systéme (UV/S,05%) a été appliqué pour
oxyder le bisphénol A en composés moins complexes et moins nocifs. L’influence de la
température sur 1’oxydation de ce composé a aussi été étudiée en présence des ions persulfate.
Le taux de dégradation de bisphénol A peut étre amélioré par I’activation thermique d’ion
persulfate. En terme de résultats quantitatifs et en présence d’ion S,0g” le taux de dégradation
du bisphénol A aprés une heure a été d’environ 88% ; 96 % et 99 % a 25; 35 et 50°C

respectivement.
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Une étude comparative a €té menée par Matta et al. [131], sur I’oxydation de la
carbamazépine (CisH1:N,O) par deux systémes d’oxydation avancée, H,O,/Fe’" et
peroxymonosulfate HSOs/Co®*. Ce dernier a été démontré comme le couplage le plus
efficace pour dégrader la carbamazepine dans I’eau déminéralisée ou dans I’eau usée. Une
élimination compléte de la carbamazepine a été obtenue aprés 20 min de réaction avec le
systéme peroxymonosulfate/Co++, alors qu’elle n’a atteint que 83 % apres 60 min de réaction
dans le systétme de Fenton. L’ordre de réaction deux du radical sulfate avec ce composé
pharmaceutique a été déterminé par ces auteurs a 1,92x10° M™s™. Bien que le radical HO" soit
un oxydant puisant vis-a-vis de I’élimination de polluants organiques, le radical SO~ (HSOs
/Co™) a été démontré comme plus efficace que le radical HO. (Fenton, H,O./Fe™™) sur
I’oxydation de deux composés organiques pharmaceutiques, sulfamethoxazole et diclofenac
obtenu de I’étude de Mahdi Ahmed et al. [132]. D’aprés Rickman et Mezyk [133], la
cinétique et ’oxydation de plusieurs antibiotiques ont été étudiées. La génération des radicaux
sulfates a été faite par la radiolyse pulsée. La constante cinétique de radical SO4~ avec ces
composés antibiotiques a été trouvée dans la gamme 1,6x10° M?s? et 2,1x10° Ms™.
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Chapitre IV

SYNTHESE ET CARACTERISATION DES
HETEROPOLYANIONS DE TYPE DAWSON

Dans cette partie, nous intéressons a la préparation et la caractérisation de précurseurs
oxydes innovants, obtenus a partir d’hétéropolyanions (HPAS). L étude s’est ici focalisée sur
différents tungstophosphates de la famille Dawson. Le choix de s’intéresser aux HPAs de la
famille Dawson s’explique par le fait qu’ils ont été moins utilisés que ceux de la famille
Keggin dans de nombreux domaines.
Récemment, [’emploi des méthodes hydrothermiques a permis d’obtenir de nouveaux produits
présentant a la fois de nouvelles structures avec de nouvelles propriétés [1,2]. De nombreuses
especes ont été obtenues par cette méthode, dont la chimie a notre connaissance reste encore
peu approfondie. Nous présenterons aussi les principes et les conditions d’utilisations des
différentes techniques de caractérisation utilisées au cours de ce travail de recherche.
IV.1. SYNTHESE DES HETEROPOLYANIONS
IV.1.1. Préparation de précurseur [aP,W30¢,]% et de son dérivé Lacunaire
[(12P2W17061]10_
L’obtention d’une espéce hétéropolyanionique donnée est conditionnée par la nature des
réactifs, leur steechiométrie, leur séquence d’addition, le pH et la température de réaction.
Les synthéses des composés a-KeP2W18062.14H,0, 02-K10P2W17061 €t 0-KgP2W17M0Og;
utilisés dans cette ¢tude sont tres bien connues et certaines d’entre elles ont méme bénéficiées
d’optimisation ces derniéres années [3-10].
1V.1.1.1. Synthese de tungstodiphosphates de structure Dawson (a-KgP2W150¢,.14H,0)
L’hétéropolyanion de type Dawson a-KgP,W1306,.14H,0 (Figure IV-1) a été préparé
d’aprés la méthode décrite dans la littérature [11,12]. 1l a éte synthétisé par une acidification de

tungstate en présence de I’acide phosphorique suivant les conditions énoncées précedemment.

18 WO42_ + 32 H3PO, — P2W180626_ + 30 H,PO, + 18 H,O
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Figure 1V-1: Structure de Dawson
v Préparation

Un échantillon de 250 g de tungstate de sodium dihydraté (Na;WQO,4.2H,0) est dissous
dans 500 ml d’eau distillée et 210 ml de H3PO, (85%). La solution est alors portée a reflux
pendant 4 heures. Une solution ambre-incolorée est obtenue, devient de plus en plus jaune.
Aprés les 4h de réaction, la solution est refroidie a température ambiante. A la solution
refroidie sont ajoutés 100 g de NH4ClI. Le précipité jaune est filtré et lavé par une solution de
25 g de NH4Cl1 dans 100 ml d’eau puis redissous dans 250 ml d’eau. La solution est portée a
une température de 45 °C. Apres refroidissement, le produit est alors précipité par ajout de 40
g de KCl. Le précipité est filtré et redissous une autre fois dans 100 ml d’eau a 80 °C. La
solution obtenue est alors abandonnée 2h a température ambiante. Un sel blanc se dépose sous
forme d’aiguilles : il s’agit de K14PsW300110.nH,0 [13], obtenu comme produit secondaire qui
sera eliminé par filtration. L’addition de 25 g de KCl au filtrat, permet d’obtenir le mélange
des isoméres (a+B) KeP2W1062. Le mélange des isoméres est traité dans 250 ml d’eau chaude
a reflux pendant 6 heures, pour convertir I’isomere f en a. Aprés un refroidissement, 25 g de
KCI1 sont ajouté. L’isomére a KgP,W130g, est récupéré par une filtration, puis laissé sécher a
I’air libre pendant 2 jours. On récupére 160 g de o KgP2W1506,.14H,0, donc un rendement de
64 %.
IV.1.1.2. Synthése du dérivé mono-lacunaire ([a2P,W1706:]*)

Depuis quelques années, le dérivé de Dawson monolacunaire [0,P,W1706:]*% est de plus
en plus étudié [14,15]. La réaction controlée d’un hétéropolyanion avec une base donne des
structures lacunaires. Les lacunes peuvent étre compensées par d’autres métaux (Mo, V,...),
donnant ainsi, de nouveaux hétéropolyanions.

L’hydrolyse du précurseur de Dawson o P,;W130s, par le bicarbonate de potassium va
provoquer le départ d’une entité WO** en site apical et donc donner le a, P;W1706; (Figure 1V-
2).

PaWig06," + 3 OH — PaWi70¢: ' + WO,* + 3 H
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La structure de I’hétéropolyanion lacunaire a,P,W1706,'% peut étre décrite par la
combinaison de deux demi-anions PWyO3; et PWgO3p [16]. En omettant les oxygenes, on
pourra ainsi écrire :

PaW 1'% — [(PWo) (PWg)] ™
Il est ainsi possible de classer les phosphores suivant qu’ils sont intégrés dans un demi-anion

‘saturé’ PWg ou dans un demi-anion ‘lacunaire’ PWsg.

a P, W10, a; P,W 1704,
Figure 1V-2: Synthése de [0,P,W1706:]*"
v Préparation

Un échantillon de 70 g de sel de polyanion de Dawson a KgP2W15062.14H,0 est
dissous dans 350 ml d’eau distillée puis traité par 150 ml d’une solution molaire de KHCO3.
Au bout de 30 min, le précipité blanc est filtré sur un verre frité, lavé avec une solution saturée
en KCI et puis a I’éthanol, puis séché a I’air libre. 48 g du composé a, KioP2W17061.21H,0,
sont récupéreés soit un rendement de 68,57 %.
IV.1.2. Synthése du dérivé substitué a,-KsP,W;M0Og, et de son
hetéropolyacide [HgP2MoW;,04;]
1V.1.2.1. Synthese du dérivé substitué a,-KgP2W17M00¢;

Les dérives molybdiques de la famille polytungstate de Dawson sont connus et les voies
de synthéses sont particuliérement aisées a mettre en place afin d’obtenir un produit pur
[17,18].

Les molybdo-17-tungstophosphates sont obtenus en solution, par addition d’un excés de
molybdate de sodium sur le dérivé mono lacunaire op-Ki9P2W17061 €n présence de 1’acide

chlorhydrique (Figure 1V-3).

+ Mo A
¢ =

Y Na;MoO,4.2H,O/HCI -r
o, PoW, 5 a, P,W;,Mo

Figure 1V-3: Synthese de a,P,MoW7
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v Préparation
A un mélange de 80 ml d’acide chlorhydrique HCI & 6 M et 40 ml de molybdate de
sodium dihydraté Na,M004.2H,0 (1 M) sont ajoutés 20 g de a,P,W1706:. Apres 15 min de
dissolution, 8 g de chlorure de potassium KCI solide sont ajoutés. Le précipité jaune est filtré,
essoré et séché a I’air. 14 g de produit a,KeP2M0oW170¢, sont obtenus (R = 70 %).
1V.1.2.2. Synthése de I’hétéropolyacide a;HeP2MoW 1706,

L’hétéropolyacide a,HsP,MOW170q, a été préparé par la méthode classique dite
« Etherate » [19-24]. Cette synthése se déroule en trois étapes: acidification du sel de
I’hétéropolyanion par un acide mineéral fort, puis une extraction avec de 1’éther en exces et
finalement cristallisation a froid de 1’acide de polyanion obtenue par 1’ajout d’un minimum
d’eau.

v Préparation

On dissout 5 g de sel a;KgP2M0oW170¢; dans 25 ml d’acide HC1 0,5N. A la solution
obtenue, on ajoute 15 ml d’acide chlorhydrique concentré et 50 ml d’éther. On Agite bien la
solution puis on laisse décanter la suspension lourde au sein d’une ampoule & décanter. On
extraire [’hétéropolyacide du bas de ’ampoule. Aux 10 ml d’hétéropolyacide récupérés, on
ajoute 5 ml d’eau puis on agite. On abandonne ensuit la solution a I’air libre pendant 5 jours.
(m=3,1g, R=62 %).
1V.1.3. Synthése des hétéropolyanions a,H,XP,W;;M0oOg, : X = Fe™, cu", Ni"", Co"

La synthése des hétéropolyanions a,H,XP,W1;M00Qg, a été effectuée par analogie a la
synthése des composés [M(H20)4)x][Hs-2xP2W1s.-M00s;] (M = Cu", Co", Ni'") [25] mais avec
une stoechiométrie HPA/Metal : 1/1.
1V.1.3.1. Synthese de a;H3zFeP,MoW 1,04,

Le chlorure ferrique FeCl; (0,178 g ; 1,1 mmol) est dissout dans 20 ml d’eau distillée a
une température ambiante avec agitation. A la solution ainsi obtenue, 1’hétéropolyacide
azHeP2M0oW170¢, (5 g ; 1,1 mmol) est lentement ajouté, en proportions steechiométriques 1/1.
Le mélange s’est solubilise progressivement. La solution est maintenue sous agitation pendant
environ 10 min, puis elle est abandonnée a 1’air libre. Des cristaux jaunes sont obtenus apreés 4
jours, par evaporation lente du solvant. Le compose est obtenu avec un rendement de 76 %.
1V.1.3.2. Synthese de a;H4CuP>MoW;706;

Le chlorure de cuivre CuCl,.2H,0 (0,171 g; 1,1 mmol) est dissout dans 20 ml d’eau, a
cette solution, le composé pur a,HsP,MoW1706, (5 g; 1,1 mmol) est ajouté. Le mélange est

maintenu sous agitation pendant 10 min et la couleur de la solution tourne instantanément vers

93



Partie Il : Partie expérimentale Chapitre IV : Synthése et Caractérisation des HPAs

le bleu. La solution bleue obtenue est laissée pour une évaporation lente a 1’air. Aprés quatre
jours, des cristaux bleus du composé H4sCuP,MoW170s; se sont déposés. Rendement : 74,2 %.
1V.1.3.3. Synthese de a;H4NiP,MoW 1,0,

Le chlorure de nickel NiCl,.6H,0 (0,238 g; 1,1 mmol) est suspendu dans 20 ml d’eau
distillée a la température ambiante avec agitation. A la solution ainsi obtenue,
I’hétéropolyacide a,HgP,M0OW1706, (5 g; 1,1 mmol) est lentement ajouté. Le mélange s’est
progressivement solubilise. Cette solution est maintenue sous agitation durant environ 10 min.
Des cristaux verts sont obtenus aprées 4 jours, par évaporation lente du solvant. Le rendement
obtenu est 74 %.
1V.1.3.4. Synthése de a;H4CoP,MoW1706;

Le chlorure de cobalt CoCl,.6H,O (0,238 g; 1,1 mmol) est dissout dans 20 ml d’eau
distillée, le composé pur a,HsP2MoW 1706, (5 g ; 1,1 mmol) est ensuite ajouté. Le mélange est
maintenu sous agitation pendant 10 min et la couleur de la solution tourne instantanément vers
le rouge violet. La solution bleue obtenue est abandonnée a 1’air. Aprés quatre jours, des
cristaux rouge brun du composé a,HsCoP,MoW1;0¢, se sont déposés. Le rendement obtenu
est de 75,3 %.
1V.1.4. Synthése des hétéropolyanions o,KsHsP, W06 X : X = Co", Ni"", Cu™)

Habituellement, les approches utilisées pour synthétiser des hétéropolyanions sont
simples, consistant en un petit nombre d’étapes, ou méme en une seule étape. Généralement,
I’acidification de solutions aqueuses de sels de tungstate et de molybdates est utilisée pour leur
préparation, selon les conditions de réaction, telles que le pH, le temps de réaction, la
température et le procédé (micro-ondes, agitation thermique), les contre-ions, la concentration
des réactifs et I’ordre de leur addition au mélange réactionnel [26-30]. D’aprés toutes ses
considérations, nous avons essayé de préparer des composés, avec les steechiométries
HPA/métal : 2/1, mais seulement, les hétéropolyanions de stoechiométrie 1/1 sont obtenus avec
ces ions métalliques et avec un grand degré de pureté.
1V.1.4.1. Synthese de a;K3HsP,W17,06,Co

Le nitrate de cobalt Co(NO3)..6H,0 (1,25 mmol) est dissout dans 50 ml de solution de
NaCl (1M) acidifié par HCI (0,1M) a pH < 3 avec agitation. A la solution ainsi obtenue, le sel
monolacunaire  o,K10P,W17061 (2,5 mmol) est lentement ajouté, en proportions
steechiométriques (1:2), sous agitation vigoureuse. Le mélange est chauffé & 45°C durant 10
minutes, puis filtré a chaud et le filtrat est laissé pendant une semaine a température ambiante.

Une poudre cristalline rouge brun était récupérée par filtration.
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1V.1.4.2. Synthese de a;K3HsP,W1706,Cu

Le nitrate de cuivre Cu(NO3),.6H,0 (1,25 mmol) est dissout dans 50 ml de solution de
NaCl (1M) acidifié par HC1 (0,1M) a pH < 3 avec agitation. A la solution ainsi obtenue, Sel
monolacunaire  0,K10P,W17061 (2,5 mmol) est lentement ajouté, en proportions
steechiométriques (1:2). Le mélange est chauffé a 45°C durant 10 minutes, puis filtré a chaud et
le filtrat est laissé pendant une semaine a température ambiante. Une poudre cristalline bleue
est récupéree par filtration.
1V.1.4.3. Synthese de a,K3HsP,W1706:Ni

Le nitrate de nickel Ni(NO3),.9H,0 (1,25 mmol) est dissout dans 50 ml de solution de
NaCl (1M) acidifié par HC1 (0,1M) a pH < 3 avec agitation. A la solution ainsi obtenue, Sel
monolacunaire  apK10P,W17061 (2,5 mmol) est lentement ajouté, en proportions
steechiométriques (1:2). Le mélange est chauffé a 45°C durant 10 minutes, puis filtré a chaud et
le filtrat est laissé pendant une semaine a température ambiante. Une poudre cristalline verte
était récupérée par filtration.
V.2 CARACTERISATION DES HETEROPOLYANIONS
SYNTHETISES

Différentes technique d’analyses ont été employées afin de caractériser la série élaborée
des hétéropolyanions : la spectroscopie infrarouge a transformée de Fourier (IRTF),
spectroscopie RMN *!P, la spectroscopie UV-Visible, la voltammétrie cyclique, la technique
de mesures de la surface spécifique (BET) et la spectrométrie de masse.

IV.2.1. Analyse par spectrométrie infrarouge (IR-TF)

La spectroscopie infrarouge est une méthode rapide et efficace pour déterminer les
bandes caractéristique de la structure de Dawson [31-34]. Cette analyse a été menée sur un
spectrophotomeétre infrarouge a transformée de Fourier de type FTIR-8400s Shimadzu.
L’échantillon est mélangé étroitement a une quantité de bromure de potassium (KBr).
L’analyse a été faite sur une plage de longueur d’onde allant de 4000-400 cm™ avec une
résolution de 2 cm™,

Les spectres obtenus sont représentés sur la Figure (IV-4) et les valeurs des principales
bandes sont regroupées dans le Tableau 1V-1:

L’espéce saturee P2W180626' possede trois bandes d’absorption en IR (960 cm‘l, 912 cm™
et 781 cm™) attribuées aux vibrations métal-oxygéne W=0q4, W-Og-W et W-O.-W

1

respectivement. La bande d’absorption située a 1092 cm™ est relative a la vibration

d’¢élongation de la liaison P-O du groupement PO,.
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Figure 1V-4: Spectre IR du o P,Wsg, oy P,Ws7 et o, P,MoWi 7

Le spectre infrarouge (IR) de I’hétéropolyanion a,P,Wi;0¢ présente les bandes de

vibration caractéristiques d’une structure de Dawson [35,36]. La présence d’une lacune dans la
structure laisse apparaitre deux vibrations supplémentaires P-O situées & 1049 et 1022 cm™. La
bande située & 941 cm™ est attribuée 4 la vibration d’élongation W=0y. Les bandes situées a
887,19 ; 813,90 et 773,03 cm™ peuvent étre attribuées aux vibrations des liaisons W-Op-W
(ponts entre deux octaedres de deux groupements différents) et W-O,-W (ponts entre deux
octacdres d’un méme groupent trimétallique) [32,34]. Les bandes situées a 597,89 ; 567,03 et
520,74 cm™ peuvent étre attribuées aux vibrations de déformation des liaisons phosphore-
oxygene 6 (O-P-0) [34,37].
L’addition du molybdéne sur I’espece monovacante a,P,W17 a conduit a I’espece mixte saturée
aP,MoW;7. Ce résultat est bien confirmé par la disparition des bandes spécifiques aux
lacunes. Un léger déplacement de la bande P-O, est observé par rapport a a, P,Wsg (de 1092 a
1088 cm™).

Les spectres IR des composés d’addition des ions métalliques (Fe**, Cu®*, Ni?*, Co?")
sont differents du spectre de leur précurseur ao,Po,M0OW;7. La différence est située au niveau de
la vibration de la liaison W-O,-W, liaison d’un groupement en position apicale de la structure,
cela signifie que I’addition des ions métalliques Fe**, Cu?*, Ni** et Co?*, s’est effectuée aux
alentours de ce groupement.

Pour les composés d’addition des ions métalliques Co?*, Ni** et Cu** sur Despéce
monolacunaire a;K;0P,W17061, les bandes spécifiques a une lacune dans la structure

pratiqguement disparaissent (Figure 1V-5).
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2K:H:P2W1:Cu
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Figure IV-5: Spectre IR du 0P, W17, apK3HsP2W17Cu, 02K3HsP,W17Co et a,K3HsP,Wa7Ni.
La bande relative a la liaison W=Owmina reste pratiquement constante dans les
hétéropolyanions du cobalt et du cuivre par rapport a celle du composé lacunaire et devient
proche a celle de 1’espéce saturée aKgP,W15062. De considérables variations des bandes W-Oy-
W et W-O.-W sont observées dans tous les dérivés (Tableau 1V-1), a cause de la présence de
ces ions métalliques dans la structure.

Tableau 1V-1: Bandes infrarouge IR des hétéropolyanions

Composé Bandes IR (cm™)
Vas (P'Oa) Vas (W'Od) Vas (W'Ob'W) Vas (W'Oc'W)
KgatP2W1g Og: 1092 960 912 781
1084
887
K10a2P2W17 061 1049 941 720
814
1022
o KgP2MoW 17 Ogo 1088 960 914 775
ooH3FeP,MoW 1706, 1092 960 914 771
apH4CuP>,MoW 1706, 1088 960 914 779
apHsNiP,MoW 1706, 1088 960 914 779
ooH4CoP>MoW 1704, 1088 960 914 775
881
o K3Hs5P,W1706:Cu 1084 941 754
806
_ 914 792
a2K3H5P2W17061N| 1084 959
806 737
o K3Hs5P,W1706:Co 1083 939 912 793
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IV.2.2. Analyse par spectroscopie de Résonance Magnétique Nucléaire de
*'P (RMN *'P)

La spectrométrie par résonance magnétique nucléaire est une méthode d’étude de la
matiére qui a été développée dans de nombreux domaines de la physique, de la chimie et de la
biologie. Elle concerne a la fois 1’état liquide et 1’état solide. L’originalité de cette méthode
appliquée a des solutions est de donner des informations a la fois sur chacun des atomes
constitutifs de la structure examinée, sous réserve que le noyau de ces atomes posseéde un
nombre de spin non nul, sur I’enchainement des atomes dans cette structure, sur la
conformation et sur les configurations relatives, sous réserve que le noyau de ces atomes
posséde un nombre de spin nucléaire non nul. La RMN est basée sur I’absorption d’un
rayonnement électromagnétique par la matiére. Ce rayonnement électromagnétique absorbé est
de I’ordre des ondes radio, plus précisément de I’ordre du méga Hertz (MHz).

La RMN du phosphore est un moyen rapide et efficace pour déterminer le degré de pureté des
hétéropolyanions [38,39].

La caractérisation des hétéropolyanions synthétisés par spectroscopie RMN 3! a été
réalisée sur un spectromeétre Bruker 400 MHz. Les déplacements chimiques sont mesurés par
rapport a 1’acide phosphorique H3PO, a 85 % placé en référence externe du capillaire
contenant I’échantillon et en utilisant une solution d’hétéropolyanion (10 mol.L™) dans D,O.

Les spectres d’analyses de RMN *'P des divers composés synthétisés sont présentés sur
la Figure (IV-6). De nombreuses études des hétéropolyanions par RMN du phosphore ont été
faites par Contant et al. [11,40-43] en fonction de 1’environnement des différents atomes de
phosphore. L’anion saturé a P,Wig Og,%", étant symétrique avec deux demi-anions PWyO3,*
donne un seul pic sur le spectre RMN 3'P. Effectivement, le spectre (1) de la Figure 1V-6,
présente un pic de déplacement chimique & = -12,82 ppm correspondant a la valeur trouvée
dans la littérature, ce qui est en accord avec 1’obtention de 1’hétéropolyanion aP;Wig 0626' pur.
Le couplage entre les deux phosphores présents dans la structure est pratiquement absent, a

cause de la distance qui les sépare [41].
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Figure 1V-6: Spectre RMN du *'P du HPAs : (1) a P,Wi5062, (2) 02P2W17061,
(3) 02P2W17M00Og;
Le Tableau IV-2 présente les déplacements chimiques des anions aP;Wig 0526', ooPoW 17 06110'
et a,P,W17M0oOg,>. Au vu de ces valeurs, il est possible de dire que le phosphore le plus
proche de la lacune dans I’hétéropolyanion monolacunaire 0P, W1706, 1" correspond a & = -
9,10 ppm. A l’inverse, le phosphore le plus ¢loigné de la lacune voit son déplacement
chimique (-13,14 ppm) relativement peu modifié par rapport a celui du pic unique de I’espéce
saturée aP,Wig O™ (-12,82 ppm). On observe deux pics & -12,23 et -13,00 ppm sur le spectre
de I’espéce saturée mixte aP,W17M0Og,%, cela est dii & la non symétrie des phosphores
présents dans la structure.
Tableau 1V-2: Déplacements chimiques des anions o P,Wag Og%,
P2 Wi7 061 ™% et apP,MoW1706,%

Catalyseu Is (lP2W180626_ (12P2W1706110_ aZPZMOW]_?OGZG_
Déplacement 1282 -9,10 -12,23
Chimique & (ppm) ’ -13,14 -13,00

Spectre effectués dans D,0O
Dans le Tableau ci-dessous sont rassemblées les configurations électroniques, les états de

spin et le spin résultant des différents cations métalliques qui interviennent dans les réactions
d’addition.
Tableau IVV-3: Configuration électronique, état de spin et spin résultant

des cations métalliques.

Cation Configuration | Etat de spin Spin
métalliques | électronique résultant
Fe' [Ar] 45°3d° Haut spin s=5/2
cu” [Ar] 45°3d° Bas spin s=1/2
Ni" [Ar] 4S%3d° Bas spin s=1
Co" [Ar] 45°3d’ Haut spin s=3/2
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Figure 1V-7: Spectres RMN du *'P des HPASs: (a) axHsFeP,MoW170s;,
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Les déplacements chimiques des différents composés d’addition sont résumés dans le Tableau
VI-4.

Tableau 1V-4: Déplacements chimiques des especes élaborées

Hétéropolyanions | & (P1) (ppm) 6 (P2) (ppm)

a2HsP2MOW70g,* -12,6 -11,9
azHsFeP,MoW;70¢; -13,20 Non observé
axH;,CuP,MoW;706; -12,18 -11,38
azH4NiP,MoW 1706, -12,22 -11,42
azH4CoP,MoW 1,06, -12,09 -11,38

Spectre effectués dans 4:1 D,0 : Na,SO,
dRéférence 12

Un seul signal situé a -13,20 ppm a été observé pour le composé a,HsFeP,W17M00Og;. Le
pic de deuxiéme phosphore, proche a I’ion ferrique n’a pas été observé a cause du fort
paramagnétisme de cet ion. Le pic du phosphore voisin aux éléments paramagnetiques est
souvent absent ou apparait dans des champs tres forts [44-46]. En revanche, deux signaux ont

été observés pour ces différents hétéropolyanions a,HsCuP,W17M00sg;, axH4NiP,W17M00g; et
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azH4CoP,W17Mo Og;, et a de proches valeurs de déplacements chimiques. Cela peut indiquer
que le paramagnétisme des ions métalliques Cu?*, Ni** et Co?*, en leur position dans la
structure, dans la sphére extérieure de coordination, n’a pas affecté significativement la
résonnance des deux phosphores.

En revanche, la présence de ces mémes ions métalliques (Cu?*, Ni** et Co?*) dans la série
des hétéropolyanions [(o2HsP2W17061)X], laisse apparaitre un seul signal pour chagque
composé a -12,98, -12,99, -13 ppm respectivement (Figure 1V-8). Ce signal peut étre attribué
au phosphore du demi-anion PWg0O3,> qui reste & priori au voisinage du déplacement chimique
du précurseur lacunaire (-13,14). Le signal du second phosphore n’a pas été observé, cela
signifie que ce phosphore a été énormément perturbé par le magnétisme de ces ions, ainsi ces
ions sont plus proches du second phosphore, et sont par conséquent, dans la sphére interne de
I’hétéropolyanion.

-12.991
<12 085 13004

Mwmw MJA’W,;
100 0

e e
e A = = —— — L S
200

w0 W wo 100 00 ppm
(a) (b) (c)
Figure 1V-8: Spectres RMN du *'P des HPAs: (a) 02HsP2Wi1706:Cu*, (b) a2HsP2W1706:Ni™,
(c) 02HsP,W,706:Co"

=—
-100 ppm

1V.2.3. Analyse par spectroscopie UV-visible

Il s’agit d’'une méthode optique d’analyse qui utilise la variation de D’intensit¢ d’un
faisceau lumineux de longueur d’onde déterminée. Lorsque celui-Ci traverse la solution, une
partie de son rayonnement est absorbée par les molécules présentes dans la solution, 1’autre
partie est transmise.

L’absorption dans les régions visible (400-800 nm) et ultraviolette (200-400 nm) est
largement utilisee pour obtenir des informations sur certaines transitions électroniques
produites dans les composés.

Les spectres UV-visible (Figures 1V-9, IV-10 et IV-11) de ces composés présentent des

caractéristiques similaires. Les ions W°®" et Mo®" ont une configuration électronique (n-1) d°
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ns’, par conséquents, les bandes d’absorption qui se produisent dans la gamme des UV-Vis
sont dues au transfert de charge ligand-métal (TCLM), L—M : 0*—M®*, (M = W, Mo) [47].
La forte absorbance entre 200 et 250 nm correspond au TCLM des liaisons M-O terminal
(M = W, Mo, Fe, Cu, Ni, Co), alors que la large bande observée entre 250 et 350 nm est
attribuée au TCLM des liaisons M-Op-M (M = W, Mo) [47,48]. Les transitions d-d des ions

métalliques Fe**, Cu?*, Ni** et Co®*, n’ont pas été observées.
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Longueur d‘onde (nm) Longueur d‘onde (nm)

Figure 1V-9: Spectre d’absorption UV-visible du composé
a 0,03X10_3 mmoI.L'l de (a) o PoW 1506, et (b) 0oP2W1706:1.
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Figure 1V-10: Spectre d’absorption UV-visible des composes synthétisés superposes
4.0,03x10™° mmol.L™: 0oP,MoW:17061, 02HsP2MOW:17062, 02H3FeP,MoW1706»,
apH4CuP,MoW17,0¢,, 0H4NiP,MoW170s; et a,H4CoP2,MoW170s;.

102



Partie Il : Partie expérimentale Chapitre IV : Synthése et Caractérisation des HPAs

Abyorbance

200 ' 250 ' 300 ' 350 ' 400
Longucur d'onde (am)

Figure 1V-11: Spectre d’absorption UV-visible des composés synthétises superposés
4.0,03x10™° mmol.L™: (1) 0oHsPoW1706:CU%, (2) 0HsPoWi706:C0% et (3) aoHsP2W1706: NI
IV.2.4. Analyse par Voltamétrie cyclique

La voltammétrie cyclique est ’'une des techniques électrochimique pouvant servir a
I’é¢tude de la cinétique électrochimique des entités électroactives. Cette technique peut étre
utilisée pour déterminer la nature et la concentration des espéces oxydables ou réductibles en
solution [25,49]. Elle est tres utile pour la détermination des potentiels redox. Cette méthode
permet aussi la mesure des parametres cinétiques électrochimiques, lorsqu’une réaction
chimique se trouve couplée a une réaction électrochimique et enfin la détermination de certains
paramétres électrochimiques comme le coefficient de diffusion et la surface spécifique du
matériau conducteur [50,51].

Au cours de ce travail, nous avons tracé les voltamogrammes des composés synthétisés
apHsFeP,MoW170¢6;,  apH4sCuP,MOW1706,,  apH4NiIP,MOW1706,,  0oH4COP,M0OW170s;,
a2K3HsP,MoW1706,Cu,  a2K3HsP,MoW1706:Co et apKsHsP,MoW1706:Ni & 1’aide d’un
potentiostat BiStat, avec une solution 2x10* mol.L™* dans un milieu de pH = 3 (Na,SO; (0,2
moI.L'l), H.SO,) dans une cellule a trois électrodes. L’électrode de travail (E.T) est en carbone
vitreux de diametre de 3 mm, I’électrode auxiliaire (C.E), et I’électrode de référence, une
électrode au calomel saturé d = 1 cm?. Le domaine d’électroactivité est entre -1 V et 1 V/ECS
avec une vitesse de balayage de 10 mV/s.

Pour un balayage « aller-retour », la différence de potentiel de pics de réduction et d’oxydation
est exprimée par 1’expression :
AE, = |Epc - Epdl
E,c : Potentiel de pic cathodique (V)
Epa : Potentiel de pic anodique (V)
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AE, : Différence de potentiel entre Ep, et Epc (V)

v’ Caractérisation électrochimique de a;H3FeP,MoW ;0

I /nA
s A A E o k de e L o

ol I HeP,MoW:0g
I HyFeP,MoWy;0¢,
pH3

) 1 Py
E(VIECS)

Figure 1V-12: Voltamogramme cyclique du a,HzFeP,MoW 1,0,
et de axHgP2M0OW 1,06,

Le cyclovoltamogramme de 1’hétéropolyanion ayHsFeP,MoW170s, (Figure 1\VV-12) présente six
pics de réduction, est différent par rapport a celui de I’hétéropolyanion de départ
(a2HeP2MOW1,0¢,). Mis a part 1’apparition d’un pic supplémentaire situé a 0,387 V/ECS due a
la réduction des ions Fe®*. Les pics d’oxydoréduction du molybdéne et tungsténe dans
I’hétéropolyanion de départ (aoHsP2M0W17062) et 1’hétéropolyanion a,HsFeP,MoW170¢, sont
comparables.

Les caractéristiques électrochimiques sont consignées dans le Tableau I1V-5 :

Tableau 1V-5: Caractéristiques électrochimique du a;HsFeP,MoW1706;

Pics Epc(V) Epa (V) AE, (mV)
1 0,387 0,453 66
2tme 0,150 0,223 73
3me -0,272 -0,202 70
4eme -0,471 -0,418 53
Beme -0,762 -0,578 184

v’ Caractérisation électrochimique de a;H;CuP;MoW ;04
Le cyclovoltamogramme de 1’hétéropolyanion du ayH4CuP,MoW170¢, (Figure 1V-13)
est nettement différent par rapport a celui du composé de départ (a;HsP2MoW1,0¢,). Le
voltamogramme cyclique de a;HsCuP,MoW,;0g, présente un pic de réduction supplémentaire

par rapport au voltamogramme du composé a,HsP2,MoW170s,. Ce pic situé a -0,123 V/ECS ne
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peut correspondre qu’a la réduction des ions Cu®*. La forme du pic de réoxydation situé a

0,006 V/ECS est caractéristique de la réoxydation du Cu déposé sur 1’¢électrode [36].

[ HeP,MoWy;0g,
10 —— H,4CuP,MoW,0¢,
pH3

=

E (VIECS)

Figure 1VV-13: Voltamogramme cyclique du a;H4CuP,M0oW;170s;
et du (XzHePzMOWUOez

Les caractéristiques électrochimiques du catalyseur sont regroupées dans le tableau
suivant (Tableau I1V-6) :

Tableau 1V-6: Caractéristiques électrochimique du a;HsCuP,MoW;706;

Pics Epc(V) Epa (V) AE, (mV)
1°° 0,181 0,214 33
2°me -0,123 0,006 129
3°me -0,262 -0,219 43
4°me -0,461 -0,423 38

v’ Caractérisation électrochimique de a;H;NiP,MoW 1,04,
L’analyse électrochimique par voltammétrie cyclique de a;HsP,M0OW170¢, et de
apH4NiP,MoW;706, est présentée sur la Figure 1V-14 et les caractéristiques electrochimiques

obtenues sont regroupés dans le Tableau IV-7.
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Figure 1V-14: Voltamogramme cyclique du a;H4sNiP,MoW 1,0,
et du aoHeP2,MoW 17062

Les voltamogrammes de I1’hétéropolyanion de départ ayHgP2,MOW170¢, et de
apH4NiP,MoW1706,  (Figure 1V-14) sont identiques. La présence des ions nickel dans la
structure de 1’hétéropolyanion n’a pas affecté les potentiels redox du tungsténe et du
molybdeéne.
Le voltamogramme ne présente aucune activité électrochimique des ions nickel dans le
domaine de potentiel utilisé pour I’hétéropolyanion. Ce résultats est analogue a celui observé
avec les composés o1 et 0PaWi7X ol (X = Ni%*, Co®*) [39] et aoPaW1sMo2X ou(X = Ni%*,

Co?") [45].
Tableau 1V-7: Caractéristiques électrochimique du a;HsNiP,MoW1706;
Pics Epc(V) Epa (V) AE, (mV)
1% 0,151 0,222 71
2°me -0,273 -0,200 73
3eme -0,471 -0,417 54
4eme -0,759 -0,579 180

v’ Caractérisation électrochimique de a;H;CoP,MoW;70¢;
La Figure IV-15 présente les voltamogrammes cycliques des deux hétéropolyanions

ooHeP2M0oW 1705, et ao,H4CoP>2MoW 17060.
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Figure 1VV-15 : Voltamogramme cyclique du a,H;sCoP,MoW 706,
et du (XzHePzMOWUOez

D’aprés cette Figure, le méme comportement électrochimiques est observé avec
I’hétéropolyanion de départ a,HgPoMOW1706, et o,HsCoP,MoW1;0g,. Les ions Co®* ne
présentent aucune électroactivité dans le domaine du potentiel exploité pour les
hétéropolyanions. Les caractéristiques électrochimiques sont illustrées sur le Tableau 1V-8.

Tableau 1V-8: Caractéristiques électrochimique du azH;CoP,MoW;70s;

Pics Epc(V) Epa (V) AE, (mV)
1 0,155 0,223 68
2°me -0,271 -0,210 61
3me -0,474 -0,420 54
4eme -0,759 -0,575 184

v/ Caractérisation électrochimique de [a2HsP2W170g.Cul™
Le cyclovoltammograme du composé du cuivre est nettement différent par rapport a
celui du composé de départ. Le pic anodique observé a 0,013 V/ECS sur le voltammograme
cyclique du composé de cuivre (Figure 1V-16) peut correspondre a la réoxydation du Cu® en
Cu?*. Méme forme observée pour le pic de réoxydation du cuivre dans plusieurs dérivés

hétéropolyanionigues et aux environs du méme potentiel [36,46,52].
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Figure 1V-16: VVoltamogramme cyclique du [(ozHsP2W17061)Cul®
et du 0P, W1706;
v/ Caractérisation électrochimique de [(a2HsP2W17061)X]% : X= Co?*, Ni?*

Les voltamogrammes de [(azHsP2W17061)X]%, X= Co®*, Ni** (Figure IV-17 et 1V-18)
sont différents de voltammogramme du précurseur. L’insertion d’ions métalliques dans la
structure a affecté le nombre et le potentiel des différents systemes redox. Les intensités des
pics des précurseurs et des composes synthétises sont pratiqguement proches. L’oxydoréduction
du cobalt et du nickel n’a pas été observée dans le domaine au potentiel exploré.

PRWAT |
) oK sH-P2WirCo
& L pH3 |

[(pAfem®)

Figure IV-17: Voltamogramme cyclique du [(azHsP2W:170g1)Co]*
et du 0oPoW 17061
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Figure 1V-18: Voltamogramme cyclique du [(0oHsP2W17061)Ni]*
et du a,P,W17061

IV.2.5. Mesure de la surface spécifique par la méthode BET

La surface spécifique d’une poudre est estimée aprés dégazage, par adsorption d’une
monocouche de gaz, par liaison de Van Der Waals, autour de chaque particule et dans chaque
pore ouvert de I’échantillon. Dans ces conditions, il y a alors adsorption d’une quantité
constante de molécules de gaz a la surface du solide, et ce jusqu’a atteindre une pression
d’équilibre. Brunauer, Emmet et Tellet [53] ont montré qu’il existe une relation entre la
quantit¢ de gaz adsorbé par unité de masse du solide étudi€, et la pression d’équilibre, la
tempeérature, la nature du gaz ainsi que la nature du solide lui-méme, d’ou la notion de surface
BET.
Les surfaces sont mesurées par la technique dynamique de physisorption de I’azote a la
température de I’azote liquide. La méthode BET donne des informations sur I’aire spécifique.
Les hétéropolyacides et les hétéropolysels formé & partir des cations Na*, K*, Mg®*... et
préparés par voie aqueuse ont des surfaces spécifiques faibles variant de 1 & 15 m?/g [54-57],
en accord avec leur hydrosolubilité. La surface spécifique de [’hétéropolyanion
azHaFeP,MoW70g, est de 4,7105 m?/g.
IVV.2.6. Analyse par spectrométrie de masse

La spectrométrie de masse est une technique d’analyse permettant de détecter et
d’identifier des molécules d’intérét par mesure de leur masse, et de déterminer leur structure
chimique. Son principe réside dans la séparation en phase gazeuse des ions en fonction de leur

rapport masse/charge (m/z).
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La spectroscopie de masse ne fait pas appel a des niveaux d’énergie distincts. Elle s’effectue
en plusieurs étapes : 1) Vaporisation de 1’échantillon, 2) Production d’ion, 3) Séparation de ces
ions par leur masse (m/z.), 4) Enregistrement et analyse de ces ions en fonction de leur
abondance relative.
Durant I’ionisation, les molécules se scindent en plusieurs fragments neutres ou chargés.
L’enregistrement de ces abondances relatives en fonction des rapports masse/charge constitue
le spectre de masse du composé. Dans un spectre de masse le pic le plus lourd correspond a la
masse moléculaire. On obtient ainsi la masse du composé analysé.
Afin de mettre en évidence la masse moléculaire de composes synthétisés, une étude par
spectrométrie de masse en mode ES (electrospray) négatif a été effectuée sur un spectrométre
de masse microtof-Q Il 10027 Bruker. Le capillaire est porté a un potentiel élevé de +3000 V.
Le potentiel final est réglé a -500 V.

Le spectre de masse ESI de a;H3FeP,MoW170g, (Figure 1VV-19) présente un pic de base
centré a m/z = 1064,71 et un autre pic a m/z = 1419,26. Ces pics caractérisés par A(m/z) = 1/4
et A(m/z) = 1/3 ont été attribuées & (HoP,MoW:70g,)" et (HsP2MoW17062)*, respectivement.
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Figure 1V-19 : Spectre de masse ESI de ayH3FeP,MoW170g,.

Le spectre de masse ESI de 0oHsP2W1706:Ni® (Figure 1-20) présente un pic situé & m/z
= 1408,9247 caractérisé par A(m/z) = 1/3 est attribué a HsP,W1706Ni®".
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Figure 1VV-20 : Spectre de masse ESI de 0HsP,W 1706 Ni®

1V.3. CONCLUSION

Les liaisons caractéristiques de la structure de Dawson sont vérifiées par la spectroscopie
IR. La RMN du phosphore nous a permis de vérifier le degré de pureté des composés élabores.
Les impuretés sont en proportion négligeables. La spectroscopie UV-Visible nous permis de
déterminer le domaine d’absorption des différents composés. Les compositions chimiques sont
confirmées a partir des pics moléculaires présents sur les spectres de masse.

D’aprés le domaine d’électroactivité obtenu par voltammétrie cyclique des différents
hétéropolyanions, les procédés €lectrochimiques d’oxydation ne peuvent pas étre utilisés pour
la dégradation des effluents choisis pour ce travail, par conséquent, seul, le procédé Fenton-

like sera appliqué.
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Chapitre V

ETUDE DE L’ACTIVITE CATALYTIQUE DES
HETEROPOLYANIONS SYNTHETISES DANS LA
DEGRADATION DES COLORANTS PAR LE SYSTEME
FENTON-LIKE

Cette partie décrit le matériel et les techniques analytiques utilisés a la fois pour caractériser
les mélanges réactionnels et les catalyseurs, ainsi que les méthodes de [’ensemble des
procédés catalytiques étudiés avec une description de [’ensemble des protocoles
expérimentaux et des réactions utilisés pour chaque systeme. Le travail est principalement
appuyé sur l’application d’un nouveau catalyseur synthétisé a partir de l’espéce de Dawson
et ['utilisation de ce catalyseur dans [’oxydation des polluants. Cette étude nous a permis de
mettre en évidence [’efficacité appréciable de ce catalyseur et de montrer ['intérét des
différents systemes. Nous avons étudié en premier lieu ['oxydation du vert de malachite par le
procédé Fenton-like (systeme H,O,/ H3FeP,MoW170¢,) en montrant /’influence de quelques
parametres expérimentaux sur le rendement de minéralisation et de présenter [’efficacité de
ce systeme sur la dégradation des colorants. En deuxieme lieu, nous exposons !’oxydation du
Rouge Solophényl BNLE (RS) par les deux systémes H,O,/HsFeP,MoW:7Og, et S,05>

IH3FeP,MoW,,0¢ afin de comparer leur performances dans la dégradation des colorants.
V.1. METHODES ET MATERIELS

V.1.1. Réactifs

Toutes les solutions ont ét¢ préparées dans de 1’eau distillée et les différents réactifs
employés au cours de cette sont des réactifs purs de qualité analytique :

& Vert de Malachite (abréviation : VM ; C.I. Basic Green 4 ou vert d'aniline ou vert de
diamant B ; formule moléculaire : Cs;HssN4O12; poids moléculaire: 929 g/mole).
Produit de Sigma Aldrich. Les propriétes physiques et chimiques du Vert de malachite
ainsi gque sa structure moléculaire sont présentées dans le Chapitre 11 (partie I).

& Ecarlate Solophényl BNLE (Rouge Solophényl BNL) (abréviation : RS ; C.l. Direct
Red 89 ; son numéro systématique est CAS : 12217-67-3 ; est un sel tétrasodique, sa
formule moléculaire brute est C4sH3,N10NasO16S4; masse moléculaire : 1177 g/mole).
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©

Les propriétés physiques et chimiques du Rouge Solophenyl BNLE ainsi que sa
structure moléculaire sont présentées dans le Chapitre 1l (partie I).

Peroxyde d’hydrogéne (pureté 30%, formule moléculaire : H,0, ; poids moléculaire :
34 g/mole) ; produit de Merck.

Persulfate de potassium (pureté 99% ; formule moléculaire: K,S,0g; poids
moléculaire : 270,20 g/mole) ; produit de Aldrich.

Acide sulfurique (pureté 96-98 % ; formule moléculaire : H,SOy ; poids moléculaire :
48,08 g/mol) : produit de Biochem Chemopharma.

Hydroxyde de sodium (pureté 96% ; formule moléculaire: NaOH ; poids
moléculaire : 40 g/mol) : produit de Prolabo.

lodure de potassium (pureté 99 % ; formule moléculaire : Kl ; poids moléculaire :
166 g/mole) : produit de Riedel de Haén.

Ammonium heptamolybdate tétrahydraté (pureté 99% ; formule moléculaire :
(NH4)sMo7.4H,0 ; poids moléculaire : 1235,86 g/mole) ; produit d’Aldrich.

V.1.2. Catalyseur

Le catalyseur utilisé dans notre étude est un hétéropolyanion de type Dawson incorporé

au fer (HPAFe), composé stable aux milieux neutre et acides, son mode de synthése et ses

caractéristiques sont présentés dans le chapitre IV (partie 11). Ce composé absorbe dans le

domaine spectral ultraviolet (UV), a la longueur d’onde maximale A max= 213 nm. Le spectre

du catalyseur pour une concentration de 0,03x10°® mmol.L™ est représenté sur la Figure V-1.

2,5

Absorbance

0,5

200 300 400 500 600 700 800

Longueur d'onde (nm)

Figure V-1: Spectre d’absorption UV-visible du catalyseur
H3FeP,MoW;70¢; & 0,03x10° mmol.L™
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V.1.3. Appareillages et méthodes analytique
V.1.3.1. La spectrophotometrie UV-Visible

La spectrophotométrie d’absorption UV-visible est une technique qui permet de
déterminer la concentration d’un soluté¢ dans une solution, par I’interaction des électrons des
molécules du soluté avec la lumiére.
L’absorption dans le domaine UV-visible est due aux transitions électroniques. Lorsqu’un
faisceau de lumiére d’intensité I traverse une solution, une partie de ce rayonnement sera
absorbée et une partie d’intensité I sera transmise. L’absorbance des composes est exploitée
en analyse quantitative par application de la loi de Beer-Lambert.
On définit I’absorbance A d’une solution comme :

A=log ly/I=¢L.C (V-1)

Avec :
A: densité optique
e: coefficient d’extinction spécifique (L/mg.cm)
L : épaisseur de la cellule optique, dans notre cas L =1 cm
C : concentration du soluté (mg.L™)
Les spectres d’absorption, ainsi que tous les dosages ont été effectués a I’aide d’un
spectrophotometre Jenway 6300. La résolution de la longueur d’onde et la largeur de la bande

sont 1 nm et 0,5 nm respectivement.

V.1.3.2. pH-métrie
Le pH des solutions a été mesuré a 1’aide d’un pH-metre de type « HANNA instruments
HI 2210» équipé d’une électrode de verre combiné. Le pH-métre a été étalonné avec des

solutions tampons commerciales (pH = 4,0 ; 7,0 ou 10,0).

V.1.3.3. Dosage de peroxyde d’hydrogéne

La concentration du peroxyde d’hydrogene utilisé au cours de la réaction de dégradation
a éte déterminée par la méthode iodomeétrique [1-3]. L’ion I réagit avec le H,O, pour former
I’ion I3 qui absorbe fortement a 353 nm (e = 26300 L.mole™.cm™). L’analyse de H,0, a été
réalisée en mélangeant dans une cuve en quartz, 200 uL d’une solution de peroxyde
d’hydrogeéne avec 1 mL d’iodure de potassium KI (0,1M) et 20 pL d’heptamolybdate
d’ammonium (0,01M). Le mélange est bien agité et laissé pendant 5 minutes avant la mesure

de I’absorbance.
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V.2. DEGRADATION CATALYTIQUE DU VERT DE MALACHITE
PAR LE SYSTEME HsFeP,MoW;06,/H,0,
V.2.1. Etude spectrale de colorant et d’oxydant

Les spectres d’absorption dans 1’ultraviolet et le visible sont généralement enregistrés a
I’aide de spectrophotomeétres qui tracent la courbe de variation de la densité optique, en
fonction de la longueur d’onde, de la fréquence ou du nombre d’onde des radiations
incidentes. Dans la plupart des cas, les spectrophotomeétres permettent également d’enregistrer
les variations du facteur de transmission, du coefficient d’absorption molaire ou de son
logarithme. Parmi ces différentes grandeurs, la densité optique qui est une mesure de
I’intensité d’absorption. Remarquons que seul le coefficient d’absorption molaire est
indépendant de la concentration de la substance dans le milieu. Mais il est dépondant de la
longueur d’onde.

» Spectre du vert de malachite (VM)
Le spectre du vert de malachite a été enregistré avec une solution de 5,39x10° mol.L™, en
balayant le domaine spectral de 200 a 800 nm (Figure V-2). Le spectre obtenu présente trois
bandes d’absorption principales, le maximum d’absorption est situé a Amax = 619 nm
correspond a la transition électronique dans la liaison C=C, la longueur d’onde située a Amax =
425 nm est attribuée a la liaison C=N et la longueur d’onde située a 316 nm est attribuée a la

transition électronique des liaisons C=C des cycles benzéniques [4].

1

Absorbance

200 300 400 500 600 700 800
Longueur d'onde (nm)

Figure V-2: Spectre d’absorption UV-visible du Vert de Malachite (VM) a pH =3
» Spectre du peroxyde d’hydrogéne (H,0,)
Le spectre du peroxyde d’hydrogéne (Figure V-3), montre, clairement, que ce produit

absorbe dans un domaine de longueur d’onde compris entre 200 nm et 300 nm, et en
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particulier a 253 nm. A cette longueur d’onde, nous pouvons déduire le coefficient

d’absorption du peroxyde d’hydrogene : € = 28,7 L.molt.cm™.
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0,15

Absorbance

0,05

o
[
L e e e L A o
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Longueur d'onde (nm)

Figure V-3: Spectre UV-visible du peroxyde d’hydrogéne H,0, (1 mmol.L™)

0 Loy —— I I

» Comportement d’une solution de vert de malachite (VM) en présence du
peroxyde d’hydrogéne (H,0,)

Avant de commencer 1’étude du processus de dégradation du colorant par le systeme
H,O,/HPAFe, il est nécessaire de Vérifier la possibilité de la réaction d’oxydation, pouvant se
produire entre le peroxyde d’hydrogéne et le colorant, en 1’absence du catalyseur synthétisé.
Nous avons préparé une solution avec une concentration de 5,39x10° mol.L™ du vert de
malachite et une concentration de 1 mmol.L™ de H,O,. L’évolution de la composition de ce
mélange a donc été suivie au cours du temps par un balayage spectroscopique. Dans un

domaine de longueur d’onde compris entre 200 et 800 nm.

14

Sans addition H20>

12 U —— Aprés 15 min d'addition HO:2
' — Aprés 30 min d'addition HO2

r — Aprés 1 h d'addition HO2

Absorbance

200 300 400 500 600 700 800
Longueur d'onde (nm)

Figure V-4: Effet de H,O; sur le vert de malachite
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Les résultats représentés sur la Figure V-4, montrent 1I’apparition d’un nouveau pic, dans
la zone comprise entre 200 et 300 nm. Ce fait ne pourrait donc résulter que de la sommation
des spectres des deux composes du mélange (H,O- et Colorant). Aprés une heure de réaction,
on peut affirmer que le Vert de Malachite (VM) est pratiquement insensible a la présence du
peroxyde d’hydrogene.

V.2.2. Préparation des solutions et courbe d’étalonnage

Les solutions du vert de malachite sont préparées en tenant compte de sa solubilité. Pour
tous les paramétres étudiés, nous avons utilisé la méme méthode, qui consiste a préparer
d’abord une solution mére a une concentration donnée, a partir de laquelle nous avons
préparé, par dilutions successives une série de solutions de concentrations bien déterminées au
méme pH.

Dans toutes les expérimentations réalisées au cours de cette étude, nous avons utilisé de 1’eau
distillée ayant un pH de 6.

La détermination de la concentration du colorant est effectuée par dosage
spectrophotometrique a la longueur d’onde maximale Amax = 619 nm, qui est plus loin a celle
du catalyseur Amax = 213 nm.

La courbe d’étalonnage est établie a partir d’une gamme de concentrations allant de
3,23><10'3 a 2,16><1O'3 mg.L’l. La droite d’étalonnage donnant la concentration en fonction de

I’absorbance permet d’obtenir le coefficient d’extinction du vert de malachite (Figure V-5).

16

14 - C =5,534 Abs + 0,804
R%=0,999

12

10

Concentration (mg/L)

00 05 10 15 20 25 3.0
Absorbance

Figure V-5: Courbe d’étalonnage du Vert de Malachite
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V.2.3. Procédure de dégradation du Vert de Malachite
L’¢étude de la dégradation du vert de malachite par le peroxyde d’hydrogeéne en présence
d’un catalyseur de type Dawson est réalisée dans un réacteur discontinu, parfaitement agite et
thermostaté présenté sur la Figure V-6. Le dispositif expérimental est constitué de :
v un réacteur de 250 mL de capacité.
v/ un agitateur magnétique permettant de régler la rotation des barreaux entre 100
et 800 tr.min™.
v Un barreau magnétique.
v"Un bain marie.

v/ un thermometre pour mesurer la température.

20°C \/]

Thermométre _.T

Réacteur

—— Bain marie
Barreau magnétique =

Agitateur magnétique

Figure V-6: Dispositif expérimental

Pour tous les parametres étudiés, nous avons utilisé la méme méthode. Nous avons
préparé une solution mére de concentration (50 mg.L™), & partir de laquelle nous avons
préparé, par dilutions successives, une série de solutions de concentrations bien déterminées
au méme pH. On a introduit premierement la solution du colorant VM a une concentration
donnée, puis on a ajusté le pH du milieu réactionnel a la valeur désirée avec quelques gouttes
d’acide sulfurique H,SO4 (0,1N) pour le milieu acide ou avec de NaOH (0,1N) pour le milieu
basique. La solution est agitée pendant quelques minutes. Une fois que la solution est devenue
homogene, on a introduit une masse du catalyseur puis un volume du peroxyde d’hydrogéne a
la concentration choisie. Le mélange formé est agité a I’aide d’un agitateur magnétique a une
vitesse de 300 tr.min™. La solution est maintenue & température ambiante (25 + 2 °C). La
réaction d’oxydation a commencé dés I’introduction de H,O,. Afin de suivre la réaction
d’oxydation on a procéde a des préléevements d’échantillons de 2 mL de volume suivant un
intervalle de temps bien déterminé. Les solutions prélevées sont dosées par

spectrophotométrie UV-Visible.
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V.2.4. Résultats et discussion

Dans ce travail, nous avons étudi¢ 1’oxydation du vert de malachite par le procédé
Fenton-like, procédé faisant intervenir des radicaux hydroxyles ‘OH avec la variation de
plusieurs parameétres : pH initial de la solution, la masse du catalyseur, la concentration de
I’oxydant H,0O,, la concentration initiale du colorant, la température de la solution et les
anions inorganiques répandu dans 1’eau.
Afin de réaliser une oxydation totale du vert de malachite, les différents parametres ont été
optimisés par un suivi de la cinétique et de I’efficacité de décoloration du colorant. Tous les

parametres sont maintenus constants a 1’exception du paramétre a optimiser.

Le degré de décoloration en fonction du temps est observé en termes de changement de
I’intensité de I’absorbance a la longueur d’onde Amax du colorant, et il est calculé par
I’expression suivante :

(Ci-C)

E (%) = .100 (V-2)

E(%) : Efficacité de décoloration
C; : Concentration initiale du Vert de Malachite (VM)
Cs : Concentration finale du Vert de Malachite (VM)

V.2.4.1. Effets des paramétres opératoires
v Effet du pH initial de la solution

Dans les systémes d’oxydation catalytique, le pH du milieu est un des facteurs qui
influencent le taux de dégradation [5-8]. Nous avons suivi la réaction de dégradation du vert
de malachite & différentes pH (2, 3, 4, 6, 8, 10) & une concentration initiale de 5,39x10°
mol.L™, une masse de 0,01 g du catalyseur et une concentration en peroxyde d’hydrogéne de
0,08 mol.L™, chaque solution est agitée pendant 120 minutes. La vitesse d’agitation (300
tr.min™) et la température de la solution (25 °C) sont maintenues constantes et le pH initial
des solutions du colorant est ajusté en utilisant des solutions de NaOH (0,1N) et de H,SO,
(0,AN)(Figure V-7).
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Figure VV-7: Décoloration du vert de malachite a différents pH par le systéeme catalytique
Fenton-like (Condition : Vg = 100 mL, [VM]o = 5,39x10° mol.L™}, M warepamowso== 0,01 g,
T =25 °C, [H,0,] =0,08 mol.L™, pH =2, 3,4,6,8 et 10)

Les résultats obtenus dans les conditions opératoires présentées ci-dessus pour le Vert du

Malachite indiquent que :
» La dégradation du vert de malachite par les radicaux hydroxyles générés par la
réaction Fenton-like, a progressé plus rapidement pour une gamme de pH entre 2-6.
» L’efficacité de décoloration maximale de colorant 78,48 % est obtenue a pH égal a 3,
donc le meilleur pH donnant la meilleure efficacité de décoloration est égal a 3 [9,10].
» La plus faible efficacité 48,06 % est obtenue a pH égal a 10.
En conséquence, la cinétique de décoloration dépend de I’acidité du milieu.
» Pour les pH inférieurs a 3 I’efficacité de la réaction de décoloration diminue & cause de
[11] : 1- Augmentation de la vitesse de piégeage des radicaux ‘OH par H,0»,
2- Inhibition de la réaction d’ionisation des ions ferriques en ions ferreux.
> Par contre pour un pH supérieur a 3 la diminution du taux de décoloration est due a :
1- La diminution de I’activité catalytique des ions molybdates MoO4?,
tungstates WO, et phosphates PO,>.
2- Désactivation de I’effet catalytique du fer, que les ions ferriques précipitent
sous forme de Fe(OH)s.
3- Augmentation du pouvoir inhibiteur des radicaux ‘OH et HO,".
» ladiminution de I’activité catalytique :
Ainsi, on peut dire que D’activité catalytique de 1’hétéropolyanion dans la catalyse
d’oxydation du vert de malachite par le systeme Fenton-like, est meilleure a pH = 3 [12-13].
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La cinétique de décoloration de la solution dépend de I’acidité du milieu et le pH
optimal pour cette réaction est égal a 3. Ce pH optimal de 3 est également obtenu dans la
dégradation de plusieurs colorants [5-14]. Ce méme pH, correspond a la vitesse optimale de la
décomposition du peroxyde d’hydrogéne en radicaux hydroxyles.

v’ Effet de la masse du catalyseur

La masse du catalyseur joue un role important dans la dégradation des polluants
organiques. Des essais de décoloration du vert de malachite par le peroxyde d’hydrogéne en
présence d’un hétéropolyanion de type Dawson HzFeP,MoW;70¢, (HPAFe) ont été réalisés,
en utilisant le méme dispositif expérimental précédent avec les mémes conditions précédentes
de température, concentration d’oxydant et concentration initiale de colorant, pour différentes
masses du catalyseur (0; 0,005; 0,01; 0,03; 0,08 g) a la valeur optimale du pH (pH = 3). Les
résultats obtenus sont représentés sur la Figure V-8.
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—4—0,005g
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Figure V-8: Décoloration du vert de malachite a différentes masse du catalyseur par le
systéme catalytique Fenton-like (Condition : Vg = 100 mL, [VM]o = 5,39x10° mol.L?,
pH =3, T =25 °C, [H,02] = 0,08 mol.L™*, m :repamowsox = 0, 0,005;0,01; 0,03 et 0,08 g)

On a constaté que la réaction de décoloration du vert de malachite en 1’absence du
catalyseur (m = 0 g) ne s’est effectuée qu’avec une tres faible efficacité (de I’ordre de 13,7 %)
et que ’efficacité de décoloration maximale (81,03 %) est obtenue pour une masse du

catalyseur de 0,03 g (masse optimale).
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Pour des masses du catalyseur comprises entre 0,005 et 0,01 g, I’efficacité de décoloration a
passé de 68,96 a 75,36 % aprés 120 min de réaction. On a aussi constaté une légeére différence
d’efficacité pour des masses comprises entre 0,01 a4 0,03 g.

» Pour des masses inférieures a la masse optimale : la masse du catalyseur dans cet
intervalle n’a activé qu’un taux bien déterminé et faible des radicaux ‘OH, responsable
a ’oxydation du vert de malachite raison de faible rendement.

» Pour des masses supérieures a la masse optimale : I’efficacité de décoloration a
diminué (77,92 %), ceci est probablement dd a une production rapide et élevée des
radicaux hydroxyles, conduit par conseéquent, a des combinaisons de ces radicaux
entre eux selon la réaction suivante.

‘OH + OH — H,0; (V-3)

Il a été montré dans de nombreuses études, qu’une forte concentration de catalyseur
dans la solution n’est pas en faveur d’un meilleur taux de déminéralisation. L’influence d’une
forte concentration du catalyseur a pour conséquence une atténuation du processus catalytique
a cause de la réaction parasite entre les radicaux ‘OH et le catalyseur [15,16].

Donc, I’excés du catalyseur, dans le systéeme Fenton-like HzFeP,MoW;;04,/H,0, ne semble
pas jouer un roéle positif dans le processus de dégradation du vert de malachite. Ainsi, nous

estimons que 0,03 g du catalyseur est une masse optimale dans les conditions précédentes.

v' Effet de la concentration du peroxyde d’hydrogéne
La concentration du peroxyde d’hydrogene étant un facteur tres important dans les
procédés Fenton-like, nous avons pensé a déterminer sa valeur optimale afin d’améliorer
Iefficacité du processus d’oxydation. La concentration du catalyseur est fixée & 0,1 mol.L™ et
les concentrations en H,0 utilisées sont de 0,032 ; 0,08 ; 0,31 et 0,4 mol.L™.
La Figure V-9 représente la cinétique et I’efficacité de décoloration du vert de malachite

pour différentes concentrations initiales en peroxyde d’hydrogéene.
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Figure V-9: Décoloration du vert de malachite a différentes concentration en H,O,
par le systéme catalytique Fenton-like (Condition : Vg = 100 mL, [VM], = 5,39%10° mol.L™?,
pH =3, T =25 °C, [HsFeP,MoW170¢;] =0,1 mol.L™, [H,0,] = 0,032; 0,08; 0,31
et 0,40 mol.L™Y)

Il ressort (Figure V-9) que le taux de degradation du vert de malachite augmente avec le
temps et avec la concentration du peroxyde d’hydrogeéne. Les courbes montrent en particulier
que :

» L’augmentation de la concentration en H,O, de 0,032 a 0,31 mol.L™ conduit & un
accroissement de ’efficacité de décoloration de 63,99 a 81,21 %.

» La cinétique de décoloration du vert de malachite pour une concentration en H,0,
égale & 0,31 mol.L™ (E = 81,21 %), est meilleure que celle obtenue avec les autres
concentrations. Ce fait est toujours attribué a la participation importante des radicaux
‘OH.

> Pour des concentrations en H,O- inférieures & 0,08 mol.L™ (entre 0,032 et 0,08 mol.L"
1, efficacité de décoloration du vert de malachite diminue de 78,31 & 63,99 %, cela
peut étre expliqué par une insuffisance de radicaux ‘OH dans le milieu réactionnel.

» Les efficacités de decoloration du vert de malachite pour les concentrations en H,O,
comprises entre 0,31 et 0,4 mol.L™ sont trés proches (81,21-82,44 %).

> Pour des concentrations en H,O, supérieures a 0,31 mol.L?, [I’efficacité de
décoloration diminue et cette diminution peut étre expliquée par le fait que
I’augmentation de la concentration en peroxyde d’hydrogéne peut piéger les radicaux
hydroxyles et entrainant la réduction de 1’efficacité de decoloration suivant la réaction
[4, 17, 18]:
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H,0, + OH — H,0 + HO; (1-4)

Plusieurs auteurs notent que le H,O, peut devenir un extracteur de radicaux hydroxyles
a des concentrations élevées [4, 17, 18]. A cet effet, la concentration de 0,31 mol.L™ en H,0,
est choisie pour une concentration optimale.

En conclusion, ces essais ont montré que la décoloration est d’autant plus rapide que la
concentration initiale de H,O, est plus grande. Ce résultat est conforme a nos prévisions car
H,O, étant la principale source des especes oxydantes.

v Effet de la température

L’influence de la température (25-50°C) a été étudiée en utilisant des solutions du vert
de malachite (100 mL) & une concentration de 5,39x10° mol.L™ et & un pH de 3. La
concentration du peroxyde d’hydrogéne et du catalyseur est égales 0,31 et 0,1 mol.L"
lrespectivement.

Les résultats des cinétiques et des efficacités de décoloration du vert de malachite par le

procédé Fenton-like a diverses températures sont présentés sur la Figure V-10.
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Figure V-10: Décoloration du vert de malachite a différentes température par le systéme
catalytique Fenton-like (Condition : Vg = 100 mL, [VM], = 5,39%x10° mol.L™?, pH = 3,
[H0,] = 0,31 mol.L™?, [HsFeP,MoW1706,] = 0,1 mol.L™, T =25, 30, 40 et 50 °C)

Les resultats obtenus indiquent que I’efficacité de dégradation du vert de malachite
augmente de 70,17 a 78,71 % avec 1’¢élévation des températures de 25 & 50 °C dans les 30
premieres minutes du processus d’oxydation. La température élevée a augmentee la vitesse de
réaction d’activation du peroxyde d’hydrogene par le catalyseur, ainsi, le taux de génération
d’espéces oxydantes qui sont les radicaux ‘OH a augmenté [16]. Aprés 30 min de réaction,
I’augmentation des efficacités de dégradation du vert de malachite (79,97 ; 78,34 et 78,71%)
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est seulement marginal lors de I’augmentation des températures (30, 40 et 50), ce qui montre
que I’élévation de température favorise la cinétique de dégradation du vert de malachite mais
cette augmentation de température n’influe pas beaucoup le rendement de la réaction
d’oxydation totale. C’est pourquoi, nous avons fixé la température a 30 °C pour continuer
cette étude.
v' Effet de la concentration initiale du colorant

L’étude de l’influence de la concentration initiale du vert de malachite (3,23><10'3,
5,39x107%, 1,08x107, 2,16x10 et 5,39x102 mol.L™") sur la dégradation du polluant par le
systtme Fenton-like a été réalisée selon le méme protocole expérimental décrit
précédemment. Les prélévements effectués au cours du temps ont permis de suivre 1I’évolution
de la concentration du vert de malachite dans la solution. Les résultats obtenus sont présentés
sur la Figure V-11.Une augmentation de la concentration de 3,23x107° & 2,16x10” mol.L™ a
entrainé une augmentation de ’efficacité de dégradation de 73,66 a 93,45 % apres 120 min de
réaction. Ceci est probabilité di a I’augmentation de I’attaque des molécules du colorant par
les radicaux hydroxyles produits par le systeme catalytique utilisé. Pour des concentrations
supérieures a 2.16x10° mol.L*, on a remarqué une diminution de I’efficacité de décoloration.
Ainsi, le procédé catalytique utilisé est approprié a un domaine bien déterminé de

concentration de polluant.
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Figure V-11: Décoloration du vert de malachite a différentes concentration initiale du
colorant par le systeme catalytique Fenton-like (Condition : Vg =100 mL, T =30 °C,
pH = 3, [H20,] = 0,31 mol.L?, [HsFeP,MoW:706,] = 0,1 mol.L™, [VM], = 3,23x107,
5,39x107, 1,08x102, 2,16x107 et 5,39x10 mol.L™)
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v’ Effet de la nature du catalyseur

Le traitement par le procédé Fenton-like est une technique qui consiste a initier des
réactions de décomposition du peroxyde d’hydrogéne par des sels métalliques (en particulier
des métaux de transition) en vue de générer des espéces radicalaires (OH, HO,, etc.) trés
réactives vis-a-vis des molécules organiques.

La nature du catalyseur assure le bon déroulement du cycle catalytique. Différents types
de catalyseurs tels que les ions de Fe?*, Fe**, Cu®*, Co®*, Ag", peuvent étre utilisés, seuls ou
combinés, pour produire les radicaux hydroxyles [ 19-21]. Le fer est le plus couramment
utilisé pour des criteres historiques, environnementaux et eéconomiques [22,23]. La
décoloration du vert de malachite a été étudiée en présence du catalyseur synthétisé
HsFeP,MoW1;0s; et trois autres catalyseurs commerciaux a savoir (FeSO4, FeCls, Fe(NO3z)3)
pour une concentration en catalyseur de 0,1 mol.L™. Cette expérience a été réalisée dans le
but de comparer les performances du catalyseur synthétisé avec d’autres catalyseurs (Figure
V-12).
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Figure V-12: Décoloration du vert de malachite par différents catalyseurs dans le systéeme
catalytique Fenton-like (Condition : Vg = 100 mL, [VM]o, = 5,39x10° mol.L™%, pH = 3,
T =30 °C, [H,0,] = 0,31 mol.L™, [HsFeP,MoW1;0s,] = 0,1 mol.L™)
L’analyse de la Figure 11-14 montre que :
» La cinétique de décoloration du colorant varie selon la nature du catalyseur ajouté.
» Le catalyseur HiFeP,MoW 1704, (82,32%) a une activité catalytique plus importante,
que FeSO,, FeCl; et Fe(NO3)s.
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» Une similaire activité est observée avec les catalyseurs FeSO, (72,94%) et Fe(NO3)3
(72,36%), ainsi, on peut signaler que la présence des nitrates et des sulfates n’a aucun
effet sur la cinétique de décoloration, c’est uniquement 1’effet du fer qui est
prépondérant.

» Une faible activité du catalyseur FeCls (55,16%) par rapport au catalyseur synthétise
HsFeP,MoW170s; (82,32%).

La dégradation du vert de malachite par le peroxyde d’hydrogéne en présence du
catalyseur synthétisé, hétéropolyanion de Dawson HiFeP,MoW70g; est plus efficace que les
autres catalyseurs commerciaux.

v' Effet des anions inorganiques répandus dans I’eau

Les colorants sont souvent présents dans les rejets des usines de textiles avec multitude
de composés organiques et inorganiques, qui peuvent influencer le processus de traitement.
Les analyses physico-chimiques des rejets ont souvent revélé la présence de carbonates,
chlorures, sulfates, phosphates, nitrates et d’autres anions minoritaires, avec des teneurs
dépendant de la nature de I’effluent [24]. Les chlorures de sodium et les sulfates de sodium
sont utilisés fréquemment comme agents d’épuisement ou de retard [25-27].

Pour évaluer I’importance de la présence des anions CI', S0, et NO;3 dans le milieu,
nous avons réalisé une série d’expériences de dégradation du vert de malachite par le procédé
Fenton-like H3FeP,MoW170¢,/H,0, en présence des anions cités ci-avant en concentration

égale 2 102 mol.L™. Le cation accompagnateur est dans tous les cas le sodium (Figure V-13).
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Figure V-13: Décoloration du vert de malachite en présence de différents anions
inorganiques par le systeme catalytique Fenton-like (Condition : Vg = 100 mL, pH =3,

T =30 °C, [VM]o = 5,39 mg.L?, [H,0,] = 0,31 mol.L™, [HsFeP,MoW;;0¢,] =0,1 mol.L™,
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[Na,SO4] = [NaNO3] = [NaCl] = 10 mol.L™)

D’aprés la Figure V-13, il apparait clairement que la présence des sels (NaCl, Na;SOy,
NaNO3) diminue légérement 1’efficacité de décoloration du vert de malachite pour une
concentration en sel de 10 mol.L™.

La faible diminution du rendement peut étre due aux réactions des ions sulfate, nitrate et
chlorure avec le catalyseur conduisant a la formation des complexes pouvant inhiber la
décoloration du vert de malachite. Plusieurs travaux rapportent que la présence d’anions
inorganiques peut provoquer une diminution de 1’efficacité du traitement par la technologie
d’oxydation avancée, en raison du piégeage des radicaux "OH par ces anions [28-31].
11.2.4.2. Identification des intermédiaires apres dégradation du vert de malachite

La dégradation des composés organiques toxiques par des procédés d’oxydation peut
engendrer des intermédiaires aromatiques qui peuvent étre plus toxiques que la molécule
meére. Ces intermédiaires peuvent donc contribuer de nouveau a la pollution des eaux et poser
de réels problémes environnementaux. Ainsi, I’identification et le suivi de ces intermédiaires
réactionnels de dégradation oxydative s’aveérent nécessaire.

v Analyse par spectrophotométrie UV-Visible

Aprés avoir optimisé les différents paramétres expérimentaux, le spectre d’absorption

UV-Visible du vert de malachite enregistré a la fin de la réaction d’oxydation dans le

dichlorométhane est représenté sur la Figure V-14.
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Figure V-14: Spectre d’absorption UV-visible du Vert de Malachite (VM)
avant et apres oxydation
Le spectre montre la disparition des bandes situées a 619 et 425 nm relatives aux

transitions électroniques des liaisons C=C et C=N respectivement [4]. Par conséquent, le
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systeme conjugué a été interrompu. L’interruption du systéme conjugué peut étre expliquée
par I’introduction du radical ‘OH sur la double liaison C=C qui relie les trois cycles
phényliques, et la formation ainsi, d’un carbone tétraédrique, ou par rupture des liaisons C=C
et C=N.
La premiére supposition est exclue, parce que le composé stable non ionisé ne se forme qu’en
milieu fortement basique [32,33], et notre reaction a été effectuée a pH acide (pH = 3) et ce
pH a été maintenu constant tout le long de la réaction. Ainsi, la rupture des liaisons C=C et
C=N assurant la conjugaison dans la molécule est plus probable. D’autant qu’une vérification
par CCM, avec différents éluant (CHCI3;, CH,Cl,) confirme bien 1’apparition de deux espéces
de polarité nettement différente.
Le spectre présenté sur la Figure V-14 montre également, ’apparition de deux bandes dans le
domaine de 200 a 300 nm. Cet intervalle est spécifique aux transitions ¢électroniques n-n* des
liaisons C=C des cycles phényliques [34].
v Analyse par spectrophotométrie infrarouge IR

Afin d’identifier les especes produites a deux heures de réaction de dégradation du vert

de malachite, un spectre IR a été effectué (Figure V-15) apres extraction de la phase

organique du milieu réactionnel par le dichlorométhane.
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Figure V-15: Spectre I.R du vert de malachite avant (A) et apres 2 h (B) d’oxydation

Le spectre du vert de malachite aprés 2 heurs d’oxydation a révélé I’apparition de deux
bandes situées & 1010 et 1090 cm™ qui peuvent étre attribuées aux vibrations des liaisons C-O
de la fonction alcool [35] et une bande située & 1265,22 cm™ est attribué & la vibration
d’élongation de la liaison C-N. Deux bandes situées & 1419,51 et 1650 cm™ sont relativement

liées aux liaisons N-Ph et C=0O conjugué respectivement [35-37]. Plusieurs bandes
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apparaissent dans la gamme de 2000 & 2700 cm™ sont attribuées aux vibrations des liaisons C-
H aromatiques [35]. La bande située & 3690 cm™ est relative & la vibration d’élongation de
liaisons OH.

v Interprétation des analyses

A partir des données spectroscopiques UV-Visible et IR de la décoloration du vert de
malachite aprés 2 h de réaction, les produits obtenus peuvent étre ceux illustrés sur la Figure

V-16. Ainsi, nous proposons le mécanisme suivant pour I’oxydation du vert de malachite

(Figure V-17).
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Figure V-16: Produits d’oxydation du vert de malachite aprés 2 h de réaction
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Figure V-17: Mécanisme de dégradation du vert de malachite apres 2 h de réaction
Aprés 4 h de réaction, le spectre IR (Figure V-18) enregistré était trés différent de celui
enregistré a 2 h de réaction, ce qui a révélé I’avancement de la réaction d’oxydation.

Le spectre IR du vert de malachite aprés 4 h d’oxydation présente une bande situee a

3055,03 cm? attribuée aux vibrations d’¢élongation de la liaison C-H des anneaux
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aromatiques. Des bandes situées & 2964,39 et 2985,60 cm™ sont attribuées aux liaisons C-H
du groupe CHjs. Le groupe OH de I’acide carboxylique était présent par des bandes a 2600 et
2700 cm™. Le groupe C=0 de ’acide carboxylique était présent par des bandes situées &
1751,24 et 1757,03 cm™. Les liaisons C=C des cycles aromatiques sont présentes dans le
spectre par leurs bandes de faible intensité situées & 1560 et 1600 cm™.

La bande & 1411 cm™ correspond & la vibration de la liaison N-Ph. Deux bandes situées
4 1369,37 et 1398,30 cm™ sont liées & la vibration des liaisons N-C du fragment CH3-N. Les
bandes observées & 1097, 49 et 1014,49 cm™ sont attribuées aux liaisons C-O d’acides
carboxyliques. Les bandes situées & 865,98 ; 894,91 et 938,27 cm™ relatives aux vibrations de

déformation angulaire des liaisons C-H des anneaux aromatiques.
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Figure V-18: Spectre I.R du vert de malachite aprés 4 h d’oxydation

Apres 6 h de réaction d’oxydation, le spectre IR ne présentait aucune bande li¢e aux
cycles aromatiques, et il n’y avait que des bandes de trés faible intensité Situées a 3644,16 et
1657,67 cm™ respectivement relatives aux groupes C-O et C=0 de I’acide carboxylique et une
bande située & 2918,10 cm™ caractéristique de la vibration asymétrique de la liaison C-H du
groupe alkyle. L oxydation du vert de malachite était complete apres 7 h de réaction ou le
spectre IR a révél¢ 1’absence des liaisons C-O, C=0 et C-H.
V.2.4.3. L’action du catalyseur HzsFeP,MoW1;0sg;

Il a été signalé que la présence de I’oxydant H,O, avec des molybdates MoO,* ou des
hétéropolyanions conduit & la formation du complexe peroxo de molybdéne [MoO, (O,),*]

[38] ou peroxo-HPA [39], qui sont des oxydants forts et peuvent oxyder les composes
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organiques par un transfert direct d’oxygéne ou par 1I’oxygéne (10;,) généré a partir du
peroxo-complexe :
PaW17M00g;™ + 2H,0, — PaW17M006y(02),% + 2H,0 (V-5)
P2W17M0062(02),> — PaW17M00g,” + 20, (V-6)
20, + Colorant — Produits oxydés (V-7)
D’autre part, le systéme Fe**/H,0, conduit & la réduction du fer ferrique Fe*" au fer ferreux
Fe?*. Le fer ferreux Fe*" formé réagit ensuite avec H,O, pour générer des radicaux ‘OH

responsables de 1’oxydation des composés organiques :

Fe** + H,0, — Fe?* + O0H + H* (V-8)
Fe®* + H,0, — =Fe*" + OH + OH’ (V-9)
‘OH + Colorant — Produits oxydés (V-10)

V.2.5. Conclusion

Dans cette partie, nous avons étudié la dégradation d’un colorant cationique, le vert de
malachite par le procédé catalytique Fenton-like, hétéropolyanion de type Dawson substitué
au fer et le peroxyde d’hydrogene (HsFeP,W1;M00g,, H,O,). La dégradation de colorant est
effectuée par I’action oxydante des radicaux hydroxyles et de 1’oxygéne produits dans le
milieu a traiter.

Les résultats présentés dans cette étude, ont montré que la décoloration des solutions
aqueuses du colorant cationique, liée a la dégradation de la molécule initiale du colorant, était
possible par le procédé catalytique H,O,/ HsFeP,MoW170s,. Les essais menés sur ce colorant
ont démontré que le procedé était efficace avec le catalyseur de type hétéropolyanion de
Dawson HzFeP>MoW70g;.

Les performances du procédé d’oxydation catalytique pouvaient étre optimisées par
variation des parameétres expérimentaux dont les principaux étant le pH du milieu réactionnel,
la concentration de 1’oxydant H,O,, la masse du catalyseur HsFeP,MoW1;0¢,, la température
et la concentration initiale du colorant.

Le pH de la solution a traiter joue un réle important dans le processus catalytique, car il
peut modifier la spéciation du catalyseur HzFeP,MoW170g; et de 1’oxydant H,O,. Un pH fixé
a 3, stabilise le catalyseur et I’oxydant dans le milieu et améliore la décoloration du vert de
malachite. La concentration en H,0, et la concentration optimale de HsFeP,MoW1,0g,, dans
le systtme H,O,/HsFeP,MoW.,Og, sont respectivement 0,31 et 0,1 mol.L™ pour une

concentration du vert de malachite égale & 2,16x10 mol.L™ et une température de 30 °C.
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Une démarche analytique faisant appel a la spectroscopie UV-Visible et IR nous a
permis le suivi de 1’évolution de 1’oxydation du vert de malachite durant le traitement par le
procédé catalytique utilisé. Les spectres UV-Visible ont montré la disparition des liaisons
C=C et C=N aprés 80 min et les spectres IR ont montré la destruction des anneaux
aromatiques aprés 6 heurs de réaction et la minéralisation du colorant a été obtenue aprés 7

heurs de traitement.

V.3. DEGRADATION CATALYTIQUE DE L’ECARLATE
SOLOPHENYLE (DR89) PAR LES DEUX SYSTEMES
H,O,/H3;FeP,MoW;0¢, ET 82082'/ Hs;FeP,MoW;0g,

Dans cette partie, nous exposons 1’oxydation du Rouge Solophényl BNLE (RS) par les
systemes H,0,/ HzFeP,MoW170¢, et S,05% IH3FeP,MoW;70s. L’oxydation repose sur
I’action des radicaux "OH produits par le systeme catalytique H,O./HsFeP,MoW;;0s, et
I’action des radicaux SO4~ produits par le systtme S,0s°/HsFeP,MoW,7Og,. Cette étude
permettra de comparer la réactivité de ces deux radicaux vis-a-vis du polluant choisi.

V.3.1. Etude spectrale du colorant et des deux oxydants

» Spectre du I’écarlate Solophényle BNLE (RS)
La Figure V-19 représente le spectre du Rouge Solophényle BNLE dans 1’cau: elle montre
I’existence de deux bandes dans la région de I’ultraviolet UV (216 nm, 282 nm), dues aux
transitions m—x* ; ainsi, qu’une bande dans la région du visible (494 nm) relative a la
transition n—n* des groupes chromophores (N=N) [40,41]. Dans les acide et basique aucun
déplacement des bandes n’a été révélé. Ainsi, les milieux acide ou basique n’affectent pas la

structure du colorant.
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Figure V-19 : Spectre d’absorption UV-visible de I’Ecarlate Solophényle BNLE (RS)
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Absorbance

> Spectre du peroxyde d’hydrogéne H,O; et du persulfate S,05”
Les spectres du peroxyde d’hydrogene et du persulfate (Figure VV-20) montrent, clairement,

que ces deux produits absorbent dans un domaine de longueur d’onde compris entre 200 nm

et 300 nm.
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Figure V-20 : Spectre UV-visible du : (A) Peroxyde d’hydrogéne
(B) Persulfate (1 mmol.L™)
V.3.2. Comportement du colorant en présence du peroxyde d’hydrogéne et du

persulfate

Avant de commencer 1’étude du processus de dégradation de 1’écarlate solophényl
BNLE (RS) par le systtme H,0,/HsFeP,MoW:70s; ou S;0g7/HsFeP,MoW,70g;, il est
nécessaire de verifier la possibilité de la réaction d’oxydation, pouvant se produire entre
I’oxydant (le peroxyde d’hydrogéne ou le persulfate) et le colorant (RS), en 1’absence du
catalyseur. Nous avons préparé deux solutions contenant simultanément : une concentration
fixe de ce colorant et une concentration de 1 mmol.L™ d’oxydant (H,0,, K5S,0g), I’évolution
de la réaction de ces mélanges a donc été suivie au cours du temps par un balayage

spectroscopiques UV-Vis.
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Sans addition H202

— Apreés 15 min d'addition HO2
— Apreés 30 min d'addition HO2
—— Apreés 1 h d'addition HO2
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Figure V-21 : Effet de H,0, (1 mmol.L™) sur I’Ecarlate Solophényl (5107 mmol.L™)
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Figure V-22 : Effet de K»S,0g (1 mmol.L™) sur I’Ecarlate Solophényl (510 mmol.L™)
Les résultats présentés sur les Figures (V-21, V-22), montrent 1’augmentation de I’intensité
de la bande située a 216 nm. Ce fait ne pourrait donc résulter que de la sommation des
spectres des deux composés du mélange (oxydant et Colorant). Dans le cas de 1’oxydant
H,O,, les autres bandes du colorant ne connaissent aucune variation, par contre, avec
I’oxydant S,05%, ces bandes subissent de légéres baisses. Suivant ces résultats, on peut
conclure que le comportement de 1’écarlate Solophényl BNLE (RS) est pratiquement

insensible a la présence de ces deux oxydants, en une heure de réaction.
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V.3.3. Courbe d’étalonnage

Les solutions de I’écarlate Solophényl BNLE (RS) sont préparées en tenant compte de
sa solubilité. Pour tous les parametres étudiés, nous avons utilisé la méme méthode décrite
précédemment.

La détermination de la concentration du colorant est effectuée par dosage
spectrophotométrie a la longueur d’onde maximale Amax = 494 nm, qui est plus loin de celle
du catalyseur Amax = 213 nm.

La courbe d’étalonnage est établie a partir d’une gamme de concentrations allant de
4,25x10° & 8,5x10% mol.L™. La droite d’étalonnage donnant la concentration en fonction de

I’absorbance permet d’obtenir le coefficient d’extinction de I’écarlate Solophényl BNLE
(Figure V-23).
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Figure V-23 : Courbe d’étalonnage de 1’Ecarlate Solophényl BNLE
V.3.4. Dégradation de I’Ecarlate Solophényl BNLE

L’¢étude de la dégradation de 1’écarlate solophényl par le peroxyde d’hydrogéne ou par
le persulfate en présence d’un catalyseur de type Dawson HsFeP,MoW170g; est réalisée dans
le méme montage décrit dans la partie précedente (Figure V-6) et selon le méme protocole
expérimental précédent.

V.3.5. Résultats et discussion
Les résultats expérimentaux figurant dans la partie suivante, seront exprimés a ’aide de

formulations qui nous permettront d’étudier I’influence des différents variables et parametres

opérationnels sur le déroulement des expériences d’oxydation catalytique.
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V.3.5.1. Systeme H,0,/H3FeP,MoW;706;

Il est admis que les radicaux produits ont un pouvoir oxydant élevé et oxydent non
sélectivement la majorité des molécules organiques [42]. Le rouge solophényl (RS) ne fait pas
exception a cette regle. Le traitement chimique par le systéme Fenton-like est une technique
qui consiste a initier des réactions de décomposition du peroxyde d’hydrogéne H,O, par des
sels métalliques (en particulier des métaux de transition) en vue de générer des especes
radicalaires (OH, HOy, etc.). Le rble des radicaux hydroxyles a été mis en évidence.

v’ Effet du pH initial de la solution

L’effet du pH a été étudié dans le systéme H,O,/HzFeP,MoW,70s,. La décoloration du
rouge solophényl (RS) a été étudiée aux pH suivants : pH 1, pH 3, pH 6,40 (pH naturel) et pH
8. Le pH des solutions influe sur la répartition des formes moléculaires et dissociées du
peroxyde d’hydrogéne (pKagommo.) = 11,6). D’apreés la Figure V-24, la degradation
maximale a été atteinte a pH égale a 3 (95,54 % pendant 120 min). La plus faible dégradation
a été observée a pH égale a 1 (54,09 %), la baisse du rendement de dégradation pourrait étre
expliquée par la protonation du peroxyde d’hydrogéne a pH fortement acide (Réaction 11-11).
Certains auteurs ont établi qu’en solution aqueuse trés acide, le peroxyde d’hydrogéne
pourrait devenir instable car il solvate un proton pour former un ion oxonium (Hz0,") [43] :

H,0.+ H" — H30," (V-11)
Par conséquent, la décomposition radicalaire de H,O, par HzFeP,MoW;0g; est ralentie, et
I’efficacité du procédé catalytique est limitée. En outre, 1’effet piégeur produit par I’excés en

ion H" sur les radicaux ‘OH devient plus important [44,45].
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Figure V-24 : Décoloration de I’Ecarlate solophényl BNLE & différents pH dans le systéme
H,0./HsFeP,MoW,;0s, (Conditions : Vg = 100 mL, [RS]o = 4,25%x102 mol.L ™, T = 20 °C,
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[HsFeP,MoW170g,] = 0,1 mol.L™, [H,0,] = 16 mmol.L™, pH =13 6,4; 8)

On peut constater aussi que I’efficacité de la dégradation de rouge solophényl BNLE se
stabilise avec une trés faible diminution (de 71,35 a 68,21 %) pour des pH élevés (de 6,40
(pH naturel) a 8). Une augmentation du pH conduira d’une part, a une augmentation de la
vitesse de décomposition du peroxyde d’hydrogene, et donc de la production de radicaux ‘OH
et d’autre part a une augmentation du pouvoir inhibiteur des radicaux ‘OH et HO,". Ce qui
provoque une diminution de la vitesse d’oxydation du polluant organique [46] :

‘OH + H,0, — HO, + H,0 (V-12)

‘OH + HO, — HO, + OH’ (V-13)

En milieu basique, 1’hétéropolyanion HzFeP,MoW7;0s, se décompose et conduit a des
ions molybdates MoO,*, tungstates WO, et le fer se précipite sous forme d’hydroxyde
Fe(OH);, ainsi, on peut confirmer que [Defficacit¢é de [Dactivité catalytique de
I’hétéropolyanion dans la catalyse d’oxydation de 1’écarlate solophényl BNLE par le systéme
Fenton-like, est meilleur a pH = 3. En tenant compte des effets du pH sur la cinétique de
décomposition du rouge solophényl, on peut conclure que le procédé Fenton-like est plus
performant a pH 3, car le peroxyde d’hydrogeéne et le catalyseur HzFeP,MoW170s; sont plus
stables a ce pH.

v’ Effet de la masse du catalyseur

Des études récentes ont montré que le procédé Fenton-like est favorisé pour des
conditions opératoires bien définies, a savoir : milieu acide au voisinage de pH 3, température
du milieu réactionnel et concentration du peroxyde d’hydrogéne. Nous avons aussi, étudié
dans cette partie I’influence de la masse du catalyseur sur la cinétique de minéralisation du
rouge solophényl BNLE.

Des solutions aqueuses de I’écarlate solophényl BNLE 4,25x102 mol.L™ ont été traitées
dans les conditions suivantes: température ambiante, pH 3, concentration du peroxyde
d’hydrogéne 16 mmol.L™ et masse du catalyseur variant de 0 & 0,06 g. Les résultats obtenus
sont représentes dans la Figure V-25.
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Figure V-25 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE & différentes masses du
catalyseur dans le systeme H,0,/H3FeP,MoW;70g, (Conditions : Vg = 100 mL,
[RS]o = 4,25%x10% mol.LY, pH = 3, T = 20 °C, [H,0,] = 16 mmol.L?,

M HsrepMowsros = 0, 0,01, 0,03 et 0,06 g)

Cette Figure met en évidence I’influence de la masse de 1’hétéropolyanion
HsFeP,MoW;70g; en tant que catalyseur lors de la minéralisation du rouge solophényl BNLE
par le systeme H,0,/HsFeP,MoW1;0¢,. Aprés 2 h d’oxydation, ’efficacité de décoloration
atteint 93,39 %, 95,54 % et 91,25 % pour les masse de HzFeP,MoW,;0s, de 0,01 ; 0,03 et
0,06 g respectivement. La décoloration est donc plus efficace pour la masse de catalyseur 0,03
g que celle de 0,06 g. En effet, la diminution de la dégradation du rouge solophényl BNLE
lors de I’augmentation de la masse du catalyseur a partir de 0,03 g peut étre expliquée par la
mise en place d’une réaction parasite consommant les radicaux hydroxyles [47-49]. On
constate aussi que la réaction de dégradation du rouge solophényl BNLE en I’absence du
catalyseur (m = 0 g) ne s’effectue qu’avec une faible efficacité (de I’ordre de 40,21 %). Ainsi,
la masse du catalyseur, pour le cas de HzFeP,MoW;70g; est un parametre trés important dans
le procédé catalytique. La masse du catalyseur HzFeP,MoW170¢, 0,03 g apparait comme la
valeur optimale pour dégrader efficacement le rouge solophényl BNLE.

v’ Effet de la concentration en peroxyde d’hydrogéne

La quantité des radicaux ‘OH générés par le systeme HzFeP,MoW;70¢,/H,0, dépend

des paramétres expérimentaux, particuliérement, la concentration en peroxyde d’hydrogéne.

La décoloration du Rouge solophényl BNLE (4,25x10% mol.L™) a été suivie en fonction du
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temps pour différentes concentrations de peroxyde d’hydrogéne (H,O,), variant de 4 a 64

mmol.L™.
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Figure V-26 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE & différentes concentrations en
H,0; dans le systéme H,0,/HsFeP,MoW;0¢; (Conditions : Vg = 100 mL, [RS]o = 4,25%107
mol.L™!, pH = 3, T = 20 °C, [HsFeP,MoW;70¢,] =0,1 mol.L™,

[H.0,] = 4, 8, 16, 24 et 64 mmol.L™)

Les résultats montrent que I’efficacité de décoloration de 1’écarlate solophényl BNLE
augmente lorsque la concentration du peroxyde d’hydrogéne augmente (de 4 a 8 mmol.L'l),
puis se stabilise pour les fortes concentrations en peroxyde d’hydrogéne (Figure V-26). Le
rouge solophényl BNLE subit une dégradation plus importante avec une concentration en
H,0, égale & 8 mmol.L™ (98,43 %) qu’avec une concentration de 4 mmol.L™ (90,16 %) aprés
2 h de traitement. Ceci parait normal, puisque 1’élévation de la concentration en H,O, accroit
le rendement de production des radicaux hydroxyles, et augmente par conséquent, la

probabilité de I’attaque des molécules du colorant.

Par contre, I’apport plus élevé en H,O, (>8 mmol.L™") n’améliore pas la dégradation. Le
rendement de dégradation est resté quasiment inchangé ou méme a diminué. Une
concentration trop élevée conduit les radicaux hydroxyles a réagir préférentiellement avec
H,O,. 1l est connu que 1’excés de H,O, agit comme piege a radicaux créant ainsi un effet
auto-inhibiteur. Ce fait pourrait étre attribué a la formation d’entités HO, qui sont moins
réactives que OH :

H,0, + OH — HO, + H,0 (V-14)
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L’étude de la dégradation de 1,5-naphtalene disulfonicacide (NDS) et du vert de malachite
(VM) par le systeme Mo/H,O, a montré que les doses plus élevées de H,O, n’ont pas d’effet
sur leurs dégradations [50-57].
v’ Effet de la concentration initiale du colorant

Il est intéressant d’étudier le comportement du systeme catalytique pour des
concentrations en colorant correspondantes aux gammes de valeurs communément mesurées
dans les rejets. Les expériences du procedé catalytique ont été effectuées en milieu fermé et
parfaitement agité. L’examen de la Figure (V-27) montre I’évolution de I’efficacité¢ du
processus de degradation du colorant RS pour différentes concentrations en fonction du
temps. L’effet de la concentration du rouge solophényl BNLE sur I’efficacité de dégradation a

¢été étudié dans I’intervalle de concentration 8,5><10'3 mol.L? a 8,5><10'2 mol.L mol.L ™

10

—a— 8,5x10° mol.L™ [RS
—O— 2,55x10%mol.L™"
—— 4,25x10% mol.L*
—— 8,5x10% mol.L™*

Efficacité de décoloration (%0)

Temps (min)
Figure V-27 : Décoloration de I’Ecarlate solophényl BNLE a différentes concentrations
initiales du colorant dans le systeme H,0,/HsFeP,MoW170¢, (Conditions : Vg = 100 mL,
T =20°C, pH = 3, [H20,] = 8 mmol.L™*, [HsFeP,MoW,70¢,] = 0,1 mol.L™,
[RS]o, = 8,5%10%, 2,55%107%, 4,25x1072 et 8,5%x10% mol.L™?)
Les résultats obtenus sont présentés sur la Figure VV-27 et indiquent que :

- Le suivi des concentrations du rouge solophényl BNLE au cours de 1’oxydation a
démontré que le procéde catalytique reste applicable dans une large gamme de concentrations.
Le traitement par le systtme H,0,/HsFeP,MoW1;0,, de 8,5x10°, 2,55x107 et 4,25x107
mol.L™? du colorant a permis d’éliminer respectivement, 93,47, 96,51 et 97,83 % apres 2 h
d’oxydation.

- Quand la concentration du colorant passe de 4,25x10 & 8,5x102 mol.L™, I’efficacité

de décoloration diminue de 97,83 a 94,28 % pour la méme duree de traitement, cela veut dire
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gue le systeme de traitement de polluant étudié dans les conditions opératoires optimisées est
fiable pour une concentration du polluant au voisinage du 4,25x10 mol.L™.
v Effet de la température
La température affecte la réaction entre H,O, et ’hétéropolyanion HzFeP,MoW1,0s; et
par conséquent devrait influer les performances du procédé catalytique. L’influence de ce
paramétre sur la degradation du colorant rouge solophényl BNLE a été confirmée par des
essais réalisés a températures comprises entre 20 et 50 °C (Figure V-28).
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Figure V-28 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE & différentes températures dans le
systéme H,0,/HsFeP,MoW;06, (Conditions : Vg = 100 mL, [RS]o = 4,25%107 mol.L™,
pH = 3, [H20,] = 8 mmol.L™", [HsFeP,MoW;70s,] = 0,1 mol.L™, T = 20, 30, 40 et 50 °C)

D’apres les résultats obtenus, le chauffage de la solution a 40 °C accélere la dégradation
du colorant en milieu acide et augmente 1’efficacité de décoloration a une valeur optimale
égale a 98,91 %. En effet, il est connu que 1’augmentation de la température accroit le nombre
de collisions entre molécules et accélére la vitesse de réaction entre H,O, et le catalyseur, ce
qui augmente le taux de production des radicaux hydroxyles [58-60]. Plusieurs études
d’oxydation par le systeme Fenton ont ét¢é menées a température ambiante. Ainsi, une
température proche de 1’ambiante semble plus appropriée. En effet, un accroissement de
température favorise I’auto-décomposition du peroxyde d’hydrogéne et réduit par conséquent

I’efficacité de 1’oxydation [53, 61,62]. En revanche, une température supérieure a 50 °C n’est

pas souhaitable.
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v' Effet des anions inorganiques répandus dans I’eau

L’effet des anions sur la dégradation catalytique dépend de leur nature, de la nature de
la molécule a traiter et du milieu de traitement. Pour évaluer I’importance de 1’effet de ces
anions sur la dégradation du colorant, on a procédé a une série d’expériences ou nous avons
ajouté différentes concentrations de sulfate de sodium (Na;SO,), de nitrate de sodium
(NaNQ3), de chlorure de sodium (NaCl) et de dihydrogénophosphate de potassium (KH,PO,)
séparément au meélange réactionnel. La dégradation de I’écarlate solophényl BNLE par le
systeme H,0,/HsFeP,MoW170¢, a €été étudiée dans les conditions optimisées. Ces anions
(SO4%, NO3, CI" et PO,>) sont naturellement présents & différentes concentrations dans les
eaux contaminées. Le cation accompagnateur est dans tous les cas le sodium ou le potassium.

Les resultats obtenus sont présentés sur la Figure VV-29.
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Figure V-29 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE en présence de différents anions
inorganiques dans le systeme H,0./H3FeP,MoW 706, (Conditions : Vg =100 mL, pH = 3,
[RS]o, = 4,25x10 mol.L, T = 20 °C, [H,0,] = 8 mmol.L?, [HsFeP,MoW1;06,] = 0,1
mol.L?, [Na;S04] = [NaNO3] = [KH,PO,] = [NaCl] = 10* mol.L?)

D’apreés la Figure V-29, il en ressort que :

- Un effet inhibiteur non-négligeable est observé pour les anions CI et PO,

- La dégradation catalytique de 1’écarlate solophényl BNLE aprés 1’ajout des anions
reste encore rapide et conduit a une decoloration progressive de la solution, ce qui indique
qu’une partie des radicaux ‘OH n’est pas captée par les anions et réagit avec le RS. Ainsi, le
ralentissement de la réaction causé par les anions peut étre attribué au piégeage plus ou moins

efficace des radicaux OH.
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- La présence des anions précités, ralentit le processus de décoloration de 1’écarlate
solophényl BNLE par le systeme H,0,/HsFeP,MoW;0s;, particulierement, les nitrates, les
chlorures et les phosphates, avec une baisse du rendement de décoloration a 87,12 %, 65,52 %
et 23,78 % respectivement. En revanche, un rendement égal a 93,23 % a été noté en 1’absence
des sels et pour un temps de 90 min.

- La présence des sulfates n’affecte pas le rendement de dégradation du colorant (95,29
%) par le systtme H,0./HsFeP,MoW,7Og,. La réaction entre les ions SO4 et le radical ‘OH
peut produire des radicaux sulfate SO, et des ions peroxydisulfate S,0g> [63,64]. Le pouvoir
d’oxydation des radicaux sulfate (2,60 V/ENH) est approximativement égale a celui du
radical ‘'OH (2,80 V/ENH). Pour cette raison, le rendement de dégradation du colorant n’a pas
été affecté en présence du Na,SO,.

SO +'OH — SO,” +OH (V-15)

- Le nitrate de sodium NaNO; présente un effet similaire a celui du sulfate de sodium
sur la dégradation de RS par le systtme H,0,/HsFeP,MoW1;0¢,. Les ions nitrates ne
présentent aucun effet significatif sur 1’élimination de RS pour les quantités ajoutées a la
solution. 1l y a deux raisons pour lesquelles NOs n’a pas d’effet sur la dégradation du
colorant. Les ions NO3™ ne forment pas de complexes avec le catalyseur (1I’hétéropolyanion).
De plus, les ions NO3z™ ne réagissent pas avec les radicaux hydroxyles, donc le taux de
dégradation du RS n’est pas affecté.

- La dégradation du RS par le systeme H,0O,/H3FeP,MoW;70¢, est extrémement
sensible aux ions chlorures présents dans la solution. Les ions chlorures interagissent avec les
radicaux hydroxyles et entrent en compétition avec la matiere organique, ce qui inhibe la
décomposition du colorant RS et ainsi, ralentit I’oxydation. Divers radicaux inorganiques
chlorés (CI', HOCI", Cl,") peuvent se former [65,66]. Ces radicaux sont moins réactifs avec
les solutés organiques que les ‘OH.

Cl + OH — CI'+OH (V-16)

- Les ions phosphates ont un effet négatif sur le rendement de décoloration du RS.
Egalement, les hydrogénophosphate entrent en compétition avec les molécules du RS vis a vis
des radicaux hydroxyles, ce qui retarde la dégradation du colorant.

V.3.5.2. Systéme S,05° /H3zFeP,MoW;70¢;

L’ion persulfate S,08% est I'un des agents oxydants les plus puissants en solutions
aqueuses, appartient a la famille des peroxydes, avec un potentiel standard de 2,01 V/ENH.
Le persulfate est un oxydant plus fort que H,O, (E° = 1,78 V/ENH). Cependant, le persulfate

doit étre utilisé en présence de catalyseurs afin d’étre plus efficace. Le persulfate réagit avec
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ces catalyseurs en genérant le radical sulfate SO, ~ qui a un potentiel d’oxydation tres élevé
(SO47, E° = 2,6 VIENH) [67,68].
v Effet du pH initial de la solution

La Figure V-30, montre I’influence du pH lors de la dégradation du rouge solophényle
BNLE par le systtme S,05°/HsFeP,MoW;;0s. On constate globalement, qu’une
augmentation du pH accélére le processus d’oxydation du colorant, ou une production
importante des radicaux ‘OH est fournie selon la réaction :

SO4 ™+ OH — SO, + OH (V-17)
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Figure V-30 : Décoloration de I’Ecarlate solophényl BNLE a différents pH dans le systéme
S,05% /H3FeP,MoW;70¢; (Conditions: Vg =100 mL, [RS]o = 4,25x102 mol.L, T =20 °C,

M Horepsmowson = 0,01 ¢, [S208°] =8 mmol.L?, pH =1 3 ; 6,4 naturel ; 10)

On note toutefois que la dégradation du RS a été fortement influencée par le pH initial de la

solution [69]. Le traitement par le systéme S,0g*/HsFeP,MoW:70g; & pH 1, 3, 10 et pH

naturel (6,4) du colorant a permis d’éliminer respectivement, 58,67 ; 70,88 ; 72,79 et 72,09 %
apres 2 h d’oxydation. En milieu trés acide (pH 1), la vitesse de décoloration est un peu moins
rapide que celle obtenue a pH 3 et 6,4 (naturel) ; ce qui est di a la plus importante réactivité

du radical sulfate vis-a-vis du rouge solophényle BNLE a ces pH. En milieu basique (pH 10)

comme énoncé précédemment, les radicaux ‘OH sont produits a partir des radicaux SOg4”

(réaction 11-18) et qui sont plus puissants dans 1’oxydation. Une étude menée par Dogliotti et

Hayon [70] montrent que les radicaux sulfates prédominent dans la photocatalyse du

persulfate en milieu neutre ou acide, alors qu’en milieu alcalin (pH > 8,5), les radicaux

hydroxyles sont rapidement produits par les radicaux sulfates [71,72] et les radicaux

hydroxyles deviennent les radicaux prépondérants a pH > 10,7. De méme, Chawla et
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Fessenden [73] affirment que pour un pH supérieur a 10,5, la conversion des SO, en "OH est
totale. Liang et Su [74] ont aussi étudié I’interconversion du radical sulfate en radical
hydroxyle en milieu basique.
Cependant, en milieu basique, 1’hétéropolyanion HzFeP,MoW,;0g, Se décompose a ces ions
constitutifs tungstates WO,%, molybdates MoO4* et hydroxyde de fer Fe(OH); . Les
efficacités catalytiques dans le systtme S,0g%/HsFeP,MoW3;0s, & pH 3 et 6,4 sont
pratiquent équivalentes.
Egalement, le pH optimal dans 1’étude par le systéme Fenton-like est 3. A cet égard, on
choisit le pH 3 pour I’oxydation catalytique du rouge solophényle BNLE par le systéeme
S,05” /HaFeP;MoW;70s,.
v’ Effet de la masse du catalyseur

Une série d’expériences a été faite pour évaluer I’effet de la masse du catalyseur
HsFeP,MoW1;0s;, sur la dégradation de ’écarlate solophényle BNLE par le systéme S,0g%
/H3FeP,MoW170¢,. La Figure V-31 représente 1’efficacité de décoloration de RS en fonction
du temps pour une concentration de S,0g” égale & 8 mmol.L™ et des masses en catalyseur
égales a 0,01 ; 0,03 ; 0,04 et 0,06 g.
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Figure V-31 : Décoloration du rouge solophényl BNLE par différentes masses de catalyseur
dans le systéme S,05% /H3FeP,MoW ;706 (Conditions : Vg =100 mL, [RS]o = 4,25x10
mol.L™Y, pH =3, T = 20 °C, [$,05%]1 = 8 mmol.L ™Y, M warepamowso= = 0, 0,01 ; 0,03 ; 0,04
et 0,06 Q)

L’analyse de la Figure V-31 montre que [Iefficacit¢é de dégradation augmente
proportionnellement avec la masse de catalyseur jusqu’a une valeur limite. Néanmoins, la

meilleure dégradation est obtenue pour une masse égale & 0,03 g. En effet, ’augmentation de
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la masse du catalyseur HsFeP,MoW 1,06, de 0,01 a 0,03 g permet d’augmenter la décoloration
de 92,62 a 100 % apres 100 min de traitement. Toutefois, 1’ajout excessif du catalyseur agit
négativement sur la dégradation du colorant : ’utilisation d’une masse de 0,06 g diminue
I’efficacité de la dégradation de 100 a 94,57 % apres 100 min de traitement. Ce phénomeéne a
¢été observé dans d’autres travaux de recherche avec le procédé Fenton-like [75,79] et a été
explique par la présence de réactions parasites qui consomment les radicaux sulfates.

v’ Effet de la concentration en persulfate S,05*

La concentration en persulfate S,0¢> étant un facteur trés important dans le systéme
S,05” /HsFeP,MoW1;0g,, NOUS nous sommes proposés de déterminer sa concentration
optimale afin d’améliorer I’efficacité du processus d’oxydation. La concentration du
catalyseur HsFeP,MoW,7Og; est fixée a 0,1 mol.L™ et les concentrations en S,0s> utilisées
sont de 4, 8, 12, 16 et 24 mmol.L™.
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Figure V-32 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE par différentes concentrations de
S,05” dans le systéme S,05% /HsFeP,MoW1706, (Conditions : Vg = 100 mL, T = 20 °C
[RS]o = 4,25%x102 mol.L?, pH = 3, [HsFeP,MoW170¢,] = 0,1 mol.L™, [S,047] = 4, 8, 12, 16
et 24 mmol.L™Y)

Il ressort (Figure V-32) que le rendement de dégradation en colorant augmente avec la
concentration en persulfate S,0s> jusqu’a une valeur de 16 mmol.L™. En effet, le rendement
de dégradation qui n’était que de 75,10 % quand [S,0s%] = 4 mmol.L™ croit respectivement &
90,68 %; 94,36 % en présence de 8 et de 12 mmol.L™ aprés 100 min de réaction. Ainsi, on
observe une décoloration totale (100 %) de I’écarlate solophényle BNLE au bout de 100

minutes en présence de S,0g%, & la concentration initiale de 16 mmol.L™. I est passé & plus
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de 100 min pour une concentration de S,0g” égale & 4 mmol.L™". L’augmentation de cette
teneur & 24 mmol.L™! ne semble pas affecter 1’efficacité du procédé. Un effet d’auto-inhibition
comparable a celui de H,O, est donc observé mais pour des concentrations relativement plus
modérées. L’auto-inhibition peut s’expliquer par une importante accrue des réactions de
piégeage du radical-anion SO,". Certains chercheurs attribuéerent cette inhibition a la réaction
de SO, avec S,0¢ [74].
SO, + $,08” — SO,% + S,05” (V-18)
v’ Effet de la concentration initiale du colorant

Les concentrations des colorants dans les rejets industriels varient au fil des saisons.
Pour étudier ’effet de la concentration initiale du colorant sur I’efficacité¢ d’oxydation par le
systtme S,0g%/HsFeP,MoW170s,, des solutions du rouge solophényle BNLE & différentes
concentrations de 8,5x10 & 8,5x10% mol.L™ ont été traitées. Les résultats obtenus sont

présentés sur la Figure V-33.
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Figure V-33 : Décoloration du rouge solophényl BNLE a différentes concentrations initiales
du colorant dans le systéme S,0¢>/HsFeP,MoW,70g, (Conditions : Vg = 100 mL, pH = 3,
T =20 °C, [S,05%] =16 mmol.L?, [HsFeP,MoW1706,] = 0,1 mol.L?, [RS]o, = 8,5x107,
1,7x107, 4,25x102, 5,1x102 et 8,5x10 mol.L™)

Cette Figure montre une diminution significative de la concentration du colorant par le
systéme S,0g”/H3FeP,MoW,7Og; lors des premiéres minutes. Le rendement de dégradation
diminue avec 1’augmentation de la concentration initiale du colorant. Cette action peut étre
attribuée au phénomeéne de compétition entre la molécule mére du colorant et les sous-

produits issus de la dégradation de RS par les radicaux SO,~ a cause de la non-sélectivité de
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I’oxydation. Aussi, ’augmentation de la concentration du colorant entraine une augmentation
du nombre de molécules de RS, par contre, la concentration des radicaux SO4~ produits dans
la solution meére reste la méme. Par conséquent, le rendement de dégradation du rouge
solophényle BNLE baisse avec 1’augmentation de la concentration en colorant.
L’¢limination du colorant est achevée aprés une durée de traitement de, 30, 50 et 90 minutes
pour des concentrations initiales en RS de 8,5x10%, 1,7x10? et 4,25x10% mol.L™
respectivement. Ces résultats indiquent que I’élimination du RS par le systéme S,0g”
/H3FeP,MoW170¢,, dans les conditions opératoires optimisées, peut étre totale jusqu’a une
concentration du colorant de 4,25x107 mol.L™.
v’ Effet de la température

La température affecte la réaction entre le persulfate S,0s> et le catalyseur
HsFeP,MoW170g,. Pour mettre en évidence 1’effet de ce parametre sur la dégradation du
colorant rouge solophényle BNLE par le systéme S,05°/HsFeP,MoW1;0s,, des solutions de
RS ont été traitées en variant la température du milieu de 20 a 50 °C et les résultats sont
illustrés sur la Figure V-34.
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Figure V-34 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE & différentes températures dans le
systéme S,0g%/H3FeP,MoW,70g, (Conditions : Vg = 100 mL, [RS]o = 4,25x102 mol.L™?,
pH = 3, [S,05%] = 16 mmol.L™, [HsFeP,MoW:70s,] = 0,1 mol.L™, T =20, 30, 40 et 50 °C)

La Figure V-34 indique que, la cinétique d’élimination du colorant augmente avec
I’augmentation de la température dans les conditions utilisées. La température agit de maniére
positive sur I’efficacité de dégradation de RS. En effet, il est connu que I’augmentation de la

température accroit la mobilité des molécules et donc conduit a un accroissement de la vitesse
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d’oxydation. En outre, 1’¢élévation de la température accélére la réaction entre le persulfate et
toute forme de catalyseur, ce qui augmente le taux de production des radicaux sulfates.
Des especes hautement reactives comme le radical sulfate peuvent étre produites par
activation des ions persulfate via différentes voies d’activation (activation thermique,
décomposition par un métal, irradiation par les UV, réaction avec des especes réductrices,
radiolyse,...). Lorsque les ions persulfate en solution aqueuse sont soumis a une activation
thermique (30-100°C) [80], il en résulte une coupure homolytique de la liaison entre les deux
atomes d’oxygene (O-O) pour former I’ion radical sulfate. Cette liaison O-O, a une énergie de
’ordre de 120 & 140 kJ.mol™ [81,82]. Cette énergie de liaison relativement grande indique
que la réaction de décomposition non catalysée du persulfate sera lente a température
ambiante et ce dernier présent des capacités limitées pour oxyder les composés organiques
dans ces conditions [83,84].
v’ Effet des anions inorganiques répandus dans I’eau

Les eaux usées des industries sont plus ou moins chargées de chlorure, phosphates,
nitrates et d’autres anions minoritaires. Plusieurs travaux ont rapporté que la présence
d’anions inorganiques peut ralentir le procédé d’oxydation avancée, en raison du piégeage des
radicaux (OH, SO47) par ces anions. Afin de vérifier I’impact des sels inorganiques sur le
traitement par le systtme S,0g%/HsFeP,MoW3;0g,, nous avons réalisé une série
d’expériences de dégradation du RS dans I’eau et en présence des anions CI’, S0.% , NO3 et
PO,>.

100

Efficacité de décoloration (%)

—O— Sans sel —a— NaCl
20 —a— Na2S04 —&— KH2PO4
—+— NaNOs3

0O® L L L | L L L | L L L | L L L |
0 20 40 60 80 100
Temps (min)

Figure V-35 : Décoloration de 1’Ecarlate solophényl BNLE en présence de différents

anions inorganiques par le systéme S,0g>/HsFeP,MoW1706, (Conditions : Vg = 100 mL,
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pH = 3, [RS]o, = 4,25%x10% mol.L!, T = 20 °C, [S;,0¢”] = 16 mmol.L ™,
[HsFeP,MoW;70¢,] = 0,1 mol.L™, [Na,SO,4]=[NaNOs] = [KH,PO,]=[NaCl]= 10> mol.L™)

La Figure V-35 montre I’effet des ions chlorures, sulfates, nitrates et phosphates sur la
décoloration du RS & une concentration de 10 mol.L™,

Les différents anions pouvant étre présents ont un effet inhibiteur non-négligeable sur la
réaction de dégradation catalytique par le systéme S,0g”/HsFeP,MoW;7Og; du rouge
solophényle BNLE. On constate, qu’aprés 1 heure de réaction le rendement de décoloration
du RS est d’environ 52,02% en présence des ions Cl™ alors qu’il est de 37,17 % en présence
des ions HPO,*. Le ralentissement de la réaction causé par ces anions a été attribué a
I’important piégeage des radicaux SO,". La dégradation catalytique du RS en présence des
ions nitrates (83,98 %) et sulfates (78,58 %) reste encore rapide et conduit a une décoloration
plus importante de la solution, ce qui indique la faible interaction entre ces anions et les
radicaux SOy~

V.3.5.3. Comparaison des deux systtmes catalytiques S,0s%/HsFeP,MoW;;0g, et
H,0,/H3FeP,MoW;70¢;

La Figure V-36 montre qu’a des concentrations égales de S,0s et H,O,, les courbes
représentant I’efficacité de décoloration de 1’Ecarlate solophényle BNLE par les systémes
H,0,/HsFeP,MoW1;0q, et S,05”/HsFeP,MoW.17Og; sont pratiquement différentes. Le
systtme S,05°/H3FeP,MoW.7Og, présente les meilleures efficacités catalytiques pour une
concentration de 16 mmol/L du persulfate. En revanche, la meilleure efficacité avec le
systeme H,0,/HsFeP,MoW;706, est obtenue pour une concentration de 8 mmol/L de
peroxyde d’hydrogene. On peut conclure, que les vitesses de réactions des radicaux SO, et
‘OH pour des concentrations respectives 16 et 8 mmol.L™ avec le RS sont les plus

importantes.
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Figure V-36 : Comparaison de la décoloration du RS, par les deux systémes
H,0,/HsFeP,MoW170¢; et 52082'/ HsFeP,MoW;70s; a différentes concentrations d’oxydants
Le systéme S,0s%/HsFeP,MoW1706, présente les meilleures efficacités catalytiques

pour les pH 3 et 6,4 pour la décoloration de I’Ecarlate solophényl BNLE.
Contrairement au systéeme H,O,/HzFeP,MoW1;0¢,, le systeme S,05%/H3FeP,MoW;70¢,
permet d’utiliser des valeurs de pH (Figure V-37) pouvant varier dans un domaine plus large.
On doit aussi noter qu’une partie des radicaux sulfate est susceptible de se transformer en
radicaux hydroxyle aux pH élevés et que, par conséquent, 1I’oxydation d’une partie du RS ne
s’effectue pas directement par les radicaux SO, mais s’effectue par les radicaux ‘OH ainsi
géneérés.

100
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60
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Figure V-37 : Comparaison de ’efficacité des deux systémes H,O,/HzFeP,MoW 1,0 et
S,05” IH3FeP,MoW170s, & la décoloration du RS & pH 3 et pH naturel
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D’aprés la Figure V-38, I’efficacité de décoloration de rouge solophényl BNLE a des

masses de catalyseurs HsFeP,MoW3;0s, de 0,03 et 0,06 g dans les systémes
H,0.,/HsFeP,MoW1;0s; et S,05> /HsFeP,MoW1;0s, sont proches.
Le systéme S,05%/HsFeP,MoW1706, présente les meilleures efficacités catalytiques pour une
masse de catalyseur de 0,03 g. On peut conclure que les performances catalytiques de notre
catalyseur restent toujours avec méme activités dans les deux systémes et en présence des
radicaux OH et SO,

100 O O

80 -

60 I —@ — 0,03 g masse HaFeP2w17Mo (H202)

—O—— 0,03 g masse H3FeP2w17Mo (Persulfate)

40 —@— 0,06 g masse HaFeP2w17Mo (H202)

—<_O— 0,06 g masse H3FeP2w17Mo (Persulfate)

Efficacité de décoloration (%)

20

0% . ! . ! . ! . ! . ! . !
0 20 40 60 80 100 120 140

Temps (min)

Figure V-38 : Comparaison de ’efficacité des deux systémes H,O,/HzFeP,MoW 1,0 et
S,05%/H3FeP,MoW,70¢, & la décoloration du RS a différentes masses de catalyseurs

V.3.6. Conclusion
Nous pouvons résumer les résultats obtenus de la dégradation du rouge solophényl BNLE par
les systemes H,O,/HzFeP,MoW170¢; et S,05% H3FeP,MoW;70¢, comme suit :
- Les résultats obtenus par le premier systeme (H,O,/HsFeP,MoW170¢,) d’étude montrent
que les propriétés oxydantes du peroxyde d’hydrogéne permettent une dégradation importante
de I’écarlate solophényle BNLE. Ceci est expliqué par la forte réactivité de H,O, vis-a-vis des
colorants azoiques.

L’efficacité de décoloration de [I’écarlate solophényl BNLE augmente avec la
concentration de H,O, ou de S,0¢” utilisés grace & la production importante des radicaux
oxydants.

- Les résultats ont ainsi permis de mettre en évidence ’existence d’une dose optimale en
oxydant pour avoir une dégradation maximale du RS ([H20;] optimate €St de 8 mmol.L™), car
au-dela de cette valeur, on observe aucune amélioration de 1’efficacité de décoloration, en

raison des réactions d’auto-inhibition.
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- Les résultats obtenus par le deuxiéme systéme (S,Og*/HsFeP,MoW170g,) montrent
également la particularité de la réactivité du radical sulfate vis-a-vis de 1’écarlate solophényle
BNLE. Bien que ce radical ait des propriétés proches du radical hydroxyle, celui-ci permet
d’obtenir de meilleures cinétiques de décoloration du RS.

- La concentration initiale optimale de S,0¢” est de 16 mmol.L™* pour la décoloration d’une
solution du rouge solophényl BNLE initialement & 4,25x10 mol.L™, car au-dela de cette
valeur on n’observe aucune amélioration de 1’efficacité de décoloration, en raison des
réactions d’auto-inhibition. La dose optimale d’oxydant varie linéairement avec la
concentration initiale en RS.

- Contrairement au systéme H,O,/H3sFeP,MoW.7Og,, le systétme S,0g%/HsFeP;MoW1706,
permet d’utiliser des valeurs de pH pouvant varier dans un domaine plus large. On doit aussi
noter qu’une partie des radicaux sulfate est susceptible de se transformer en radicaux
hydroxyle aux pH supérieurs a 8 et que, par conséquent, 1’oxydation d’une partie du RS ne
s’effectue pas directement par les radicaux SO, mais s’effectue par les radicaux "‘OH ainsi
généres.

- Les anions inorganiques couramment présents dans I’eau (chlorures, sulfates, phosphates et
nitrates) ralentissent la dégradation du rouge solophényle BNLE par un piégeage plus ou
moins efficace des radicaux ‘OH et SO,".

- La deécoloration rapide de la solution, caractérisee par la décroissance de la bande
d’absorption dans la région visible (494 nm) la plus intense de rouge solophényle BNLE,
confirme une élimination du groupe chromophore, et par conséquent 1’addition des radicaux
‘OH ou SO, sur les deux double liaisons azo comme premiere étape du processus de
dégradation. Aprés rupture de la liaison -N=N-, les composés aromatiques sont attaqués a
leur tour par les radicaux "OH ou SO,~ formant des intermédiaires radicalaires et pouvant étre
réfractaires aux procédés de minéralisation.

- La dégradation du RS par catalyse de 1’ion persulfate est meilleure que celle obtenue par

catalyse du peroxyde d’hydrogene.
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CONCLUSION GENERALE

L’objectif de ce travail était la synthése et la caractérisation de nouvelles molécules,
matériaux a base des hétéropolyanions (HPASs) de type Dawson pour des applications dans le
domaine catalytique, notamment, 1’oxydation de certaines substances toxiques afin de
préserver notre environnement.

Notre choix s’est porté sur I’oxydation catalytique des colorants textiles et nous avons
choisi le vert de malachite et le rouge solophényl BNLE comme polluants modele.

Dans la premiere partie, divers hétéropolyanions de type Dawson, comprenant
plusieurs métaux de transition sont synthétisés avec succes et les principales caractéristiques
des hétéropolyanions synthétisés ont été déterminées. Les analyses par spectroscopies Infra-
rouge et UV-Vis ont montré que tous les hétéropolyanions préparés présentent les bandes de
vibration caractéristiques de I’anion de Dawson. La RMN du 3P 2 montré que les
hétéropolyanions sont purs. Ces analyses ont confirmé la formation des différents
hétéropolyanions.

L’étude bibliographique exposée dans ce travail montre que les procédés d’oxydation
catalytiques sont efficaces pour le traitement des eaux polluées par des colorants de textiles.
Ces procédés ont été appliqués a la dégradation, en milieu aqueux, d’un colorant textile de la
classe triphénylméthane cationique et un deuxiéme colorant azoique neutre. Cette dégradation
des colorants est effectuée par I’action oxydante des radicaux hydroxyles et sulfates produits
dans le milieu a traiter par le systeme catalytique exploité. L’utilisation des hétéropolyanions
dans I’oxydation catalytique des colorants, nous a permis de mettre en évidence 1’efficacité
appréciable de I’hétéropolyanion du fer, et de montrer 1’intérét des procédés d’oxydation
pour la dégradation des colorants textiles par optimisation des parametres expérimentaux
affectant la réaction de décoloration.

Dans la premiere partie d’application, nous avons étudié la dégradation du vert de
malachite, en milieu aqueux par le procéde catalytique, 1’hétéropolyanion du fer et peroxyde
d’hydrogéne (HsFeP,W17M0Os, / H,0,). Cette dégradation de colorant est effectuée par
I’action oxydante des radicaux hydroxyles produits dans le milieu réactionnel.

Les résultats présentés dans cette partie, ont montré que la décoloration des solutions
aqueuses des colorants cationiques, liée a la dégradation de la molécule initiale du colorant,
était possible par le procédé catalytique H,O,/ HsFeP,MoW1;0g,. Les essais menés sur ce

colorant ont démontré que le procédé était efficace avec le catalyseur de type hétéropolyanion
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de Dawson HsFeP;MoW;7;06,. Les performances du procédé d’oxydation catalytique
pouvaient étre optimisées par variation des parametres expérimentaux dont les principaux
étant le pH, la concentration d’oxydant H,O,, la masse du catalyseur HzFeP,MoW,;Os,, la
température et la concentration initiale du colorant. La valeur du pH de la solution a traiter
joue un rdle important sur les performances du procédé catalytique, car elle modifie la
spéciation du HsFeP,MoW,;0¢, et de H,O,. Un pH fixé a 3, stabilise le catalyseur et
I’oxydant dans le milieu et peut ainsi, ameliorer la dégradation du vert de malachite. Les
concentrations  optimales en H,O, et HzFeP,MoW;0s,, dans le systeme
H,0,/HsFeP,MoW1;0g, sont respectivement 0,31 mol.L™Y et 0,1 mol.L™ pour une
concentration du vert de malachite égale & 2,16x102 mol.L™ et une température de 30 °C.
Une démarche analytique faisant appel a la spectroscopie UV-Visible et IR nous a permis de
suivi les modifications structurales du vert de malachite en solution aqueuse pendant le
traitement par le procédé catalytique. Les spectres UV-Visible ont montré la disparition des
liaisons C=C et C=N apres 80 min de traitement et les spectres IR ont montré la destruction
des anneaux aromatiques apres 6 heures de réaction, et la minéralisation du colorant a été
obtenue aprés 7 heures de traitement.

Dans la seconde partie d’application, nous avons étudié la dégradation du rouge
solophényl BNLE par les deux systémes catalytiques H,O,/HsFeP,MoW1;0g, et S,0g”
IH3FeP,MoW170e;.

Les résultats obtenus par le premier systeme (H,O./HsFeP,MoW1;06,) d’étude
montrent que les propriétés oxydantes du peroxyde d’hydrogéne permettent une dégradation
importante du rouge solophényle BNLE (RS). Ceci peut étre expliqué par la forte réactivité de
H,O, vis-a-vis des colorants azoiques. L’efficacité de décoloration du rouge solophényl
BNLE augmente avec la concentration de H,O, utilisée grace a une production plus
importante des radicaux oxydants. Les résultats ont ainsi permis de mettre en évidence
I’existence d’une dose optimale en oxydant pour obtenir une dégradation maximale du RS
([H202] optimale €St de 8 mmol/L), car au-dela de cette valeur, on observe aucune amelioration
de I’efficacité de décoloration, en raison des réactions d’auto-inhibition.

Les résultats obtenus par le deuxiéme systétme (S,0s>/HsFeP,MoW:7Og,) montrent
également la particularité de la réactivité du radical sulfate vis-a-vis du rouge solophényle
BNLE. Bien que ce radical ait des propriétés proches du radical hydroxyle, celui-ci permet
d’avoir de meilleures cinétiques de décoloration du RS. La concentration initiale optimale de
S,06% est de 16 mmol/L pour la simple décoloration d’une solution de rouge solophényl

BNLE initialement 4,25x102 mol.L™, car au-deld de cette valeur, on n’observe aucune
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amélioration de D’efficacité de décoloration, en raison des réactions secondaires, réactions
d’auto-inhibition. La dose optimale de I’oxydant varie avec la concentration initiale en RS.

Contrairement au  systtme  H,O./HsFeP,MoW1;0g, le  systtme  S,05%
/H3FeP,MoW170¢; permet d’utiliser des valeurs de pH, pouvant étre variées, dans un domaine
plus large. On doit aussi noter qu’une partie des radicaux sulfate est susceptible de se
transformer en radicaux hydroxyle aux pH supérieurs a 8 et que, par conséquent, 1’oxydation
d’une partie du RS ne s’effectue pas directement par les radicaux SO, mais s’effectue par les
radicaux ‘OH ainsi générés. La concentration élevée des anions inorganiques couramment
présents dans I’eau (chlorures, sulfates, phosphates et nitrates) ralentissent la dégradation du
rouge solophényle BNLE par un piégeage plus ou moins efficace des radicaux ‘OH et SO,".

La décoloration rapide de la solution du rouge solophényl BNLE, suivie par la
décroissance de la bande d’absorption dans la région visible, située a 494 nm, confirme la
modification du groupement chromophord, et par conséquent, une addition des radicaux ‘OH
ou SO, sur les deux doubles liaisons azo comme premiere étape du processus de dégradation.
Apreés rupture de la liaison -N=N-, les fragments aromatiques sont attaqués a leur tour par les
radicaux ‘OH ou SO,~ formant, ainsi des intermédiaires radicalaires et qui pouvant étre
réfractaires aux procédés de minéralisation.

Ce travail a généré en mode batch un certain nombre de donnés, synthese de nouveaux
catalyseurs de type hétéropolyanion de Dawson, caractérisation et oxydation catalytique de
deux colorants en phase aqueuse par deux systemes différents H,O,/HzFeP,MoW 1,0, et
82082'/ HsFeP,MoW170s,. Cette étude se voulait une source importante d’informations sur les
hétéropolyanions, plusieurs données de caractérisation et d’application ont été obtenues.
Plusieurs résultats ont été générés, certains mécanismes ont été expliqués, mais la complexité
du sujet laisse la voie libre a une poursuite des travaux :

% Elaboration de nouveaux hétéropolyanions

& Caractérisation par diffraction des RX des différents composés élaborés.

% Incorporation des autres hétéropolyanions dans des processus catalytiques variés

& Application des processus catalytiques créés a partir des hétéropolyanions dans la

décomposition de divers polluants.

&(

Traitement des solutions contenants plusieurs colorants afin d’étudier ’effet de la
compétition.

& L’étude de la dégradation d’un effluent textile réel.
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