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Résumé 
 

Les pesticides, ou produits phytosanitaires, regroupent toutes les substances visant à 
prévenir, contrôler ou éliminer des organismes (végétaux, animaux, champignons ou 
bactéries) pouvant faire concurrence à la plante ou nuire à son développement. Les 
populations soumises à une exposition indirecte aux pesticides (présence de quantités 
résiduelles de pesticides dans les produits agricoles ou l’eau) peuvent présenter des 
symptômes particulièrement sensibles aux «effets cocktail» présumés des pesticides. Bien que 
la question des risques pour l’homme soit encore débattue, elle est inscrite comme priorité 
dans tous les plans Santé et Environnement.  

 

Ces produits phytosanitaires étant des polluants organiques persistants et non 
biodégradables, provoquent la contamination des eaux de surface et constituent un problème 
environnemental majeur d’où l’importance de recourir à un procédé de traitement permettant 
leur destruction.  

 

Le procédé photochimique d’oxydation avancée, en  présence du dioxyde de titane utilisé 
comme catalyseur (photocatalyse), a été développé en vue de détruire photochimiquement des 
produits pharmaceutiques (acide salicylique) et pesticides en milieu aqueux et de les 
minéraliser à l’état de CO2 et de H2O. Parmi les pesticides étudiés nous citons le phénol, 
l’isoproturon, le méthomyl et le chlorotoluron. L’étude de photodégradation  a été réalisée en 
suspension et dans ce cas le catalyseur est rajouté dans la solution sous forme de suspension. 

 

L’objectif de ce travail s’inscrit dans le cadre de la dépollution d’eaux usées, et, plus 
particulièrement d’eaux chargées en pesticides ou en principes actifs pharmaceutiques. 
 

La première partie de notre étude présente la conception, réalisation et l'optimalisation 
d'un réacteur pilote de type hélicoïdal accompagnée d’une étude hydrodynamique. L'emploi 
de ce réacteur a permis la dégradation complète de polluants non biodégradables présents à 
différentes concentrations dans une eau synthétique. 
 

La deuxième partie portant sur l’évaluation des différents paramètres physiques a permis 
de mettre en évidence l’efficacité de ce procédé. Ainsi, il a été démontré que chaque 
paramètre étudié, à savoir: le débit de recirculation, les concentrations initiales en polluant et 
en catalyseur, l’intensité des radiations lumineuses ainsi que le pH joue un rôle très important 
dans le processus de photodégradation, il est donc impératif d’optimiser chacun d’entre eux 
avant de procéder à des expériences à l’échelle industrielle. Les performances de ce procédé 
ont été comparées avec d’autres procédés (POAs) faisant intervenir les rayonnements UV 
(photolyse) ou le peroxyde d’hydrogène TiO2/H2O2/UV. L’étude de l’ajout de différents 
oxydants tels que KMnO4, K2S2O8 et KClO4 a montré qu’il existe une catégorie d’oxydants 
qui accélère le processus de dégradation et une autre qui l’inhibe. L’étude cinétique a montré 
que tous les polluants obéissaient au modèle de Langmuir-Hinshelwood. 

La troisième partie portant sur la codégradation de plusieurs polluants a montré 
l’existence d’interactions entre eux, sachant que les eaux résiduaires contiennent différents 
polluants, il est indispensable de tenir compte des effets de synergie.  
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Nomenclature 

Lettres latines  

A Facteur préexponentiel --- 

Abs Absorbance --- 

BC Bande de conduction --- 

BV Bande de valence --- 

C Concentration du polluant au court du 
temps mg/L, mol./L 

Ci Concentration du constituant i mg/L, mol./L 
C0 Concentration initiale en polluant mg/L 

Ch Chlorotoluron --- 
 

C /C0 Concentration réduite --- 

DTS Distribution des temps de séjours  

Ea Énergie d'activation  J/mol 
 

e- Electron --- 

h+ Trou positif --- 
 

J Densité de flux de transfert de matière mol./m2s 
kr Constante réelle de photodégradation mMmin-1 

kapp 
Constante de vitesse apparente de 

dégradation min-1 

K Constante d’équilibre d’adsorption L/mmol 

Ki 
Constante d’équilibre d’adsorption du 

constituant i L/mmol 

M Masse molaire g/mol 
POA 

 
Ph 

 
pzc 

Procédés d’oxydation avancée 
 

Phénol 
 

Point de charge zéro 

--- 
 

--- 
--- 
 

Q Débit volumique de recirculation de la 
solution réactionnelle L/min 

R constante des gaz parfaits  L.atm./mol.K 
rads Vitesse d’adsorption mol./s.m2 
r0 Vitesse initiale de réaction Mol./Lmin 
r Vitesse de réaction mol/Lmin 
R Coefficient de régression linéaire --- 
T Température °C, K 
t Temps Heure, minutes 

st  temps de séjour moyen s 
   



τ  Temps de passage s 
UV Ultraviolet --- 
V Volume L 
X Taux de dégradation % 

 

 

 

Lettres grecques 
 

λ Longueur d’onde de la 
radiation nm 

θ Taux de recouvrement  --- 

 



INTRODUCTION GENERALE 
 

Les progrès de la science permettant de manipuler la matière, qu’elle soit minérale, 
organique ou vivante, font que l’homme est confronté à des situations qu’il n’avait jamais 
éprouvées auparavant. Les rejets industriels et domestiques présentent des propriétés physico-
chimiques, biologiques et écologiques très variables causant ainsi de sérieux problèmes 
environnementaux, tels que la dégradation de la qualité des eaux de rivières, des nappes 
phréatiques et de l’air, la pollution des eaux ainsi que l’empoisonnement de la faune et de la 
flore, le réchauffement de la planète, les changements climatiques ainsi que la diminution de 
l’ozone dans la stratosphère. 

 
 

La demande actuelle en eau oblige l’homme à implanter des programmes et à adapter 
des techniques plus efficaces contre la pollution des eaux contaminées par la présence d’un 
nombre croissant de micropolluants organiques d’origine agricole (pesticides) ou industrielle 
(composés organohalogénés aliphatiques, composés aromatiques….) à des concentrations de 
plus en plus élevées. 

 

La plupart des traitements conventionnels, comme l’absorption, l’adsorption sur 
charbon actif, les traitements biologiques (dont le principe de fonctionnement est la digestion 
des composées organiques avec pour conséquence la production de CO2 et CH4), la 
décantation, la désinfection au chlore, la filtration et l’osmose inverse, comptent parmi les 
plus anciennes méthodes dans l’élimination des polluants organiques non biodégradables, 
provenant aussi bien du secteur industriel que domestique. 

 

Devant l’échec des méthodes traditionnelles de traitement des eaux dans l’élimination 
des contaminants organiques, des techniques nouvelles sont élaborées, ce sont les procédés  
d’oxydation avancés tels que H2O2/UV, O3/UV, TiO2/UV et la catalyse photoassistée. Ces 
POAs paraissent être une extension logique de ce domaine en pleine expansion dans 
l’épuration de l’eau.  

 

Le traitement photocatalytique s’inscrit comme la plus récente des méthodes de 
dépollution, c’est un processus hétérogène qui emploie des semi-conducteurs tel que le 
dioxyde de titane.  

 

Le procédé de photocatalyse hétérogène (type TiO2/UV) est basé sur une technologie 
relativement simple, qui consiste à activer des catalyseurs photosensibles (semi-conducteurs) 
qui absorbent à une longueur d’onde inférieure à 385 nm à l’aide de rayonnements ultraviolets 
émettant à une longueur d’onde inférieure à 400 nm. Les rayons UV réagissent avec le 
photocatalyseur afin de former des radicaux hydroxyles, oxydants très réactifs et non sélectifs, 
qui détruisent rapidement les liaisons chimiques des contaminants, la cinétique de cette 
réaction se produisant à la surface du catalyseur est beaucoup plus rapide que la cinétique 
d’une réaction d’oxydation traditionnelle utilisant des oxydants tels que l’oxygène ou l’ozone. 

 

Afin de procéder à la dépollution des eaux contaminées par les micropolluants 
organiques récalcitrants à tout traitement classique, la conception d’un réacteur 
photochimique de type hélicoïdal à l’échelle laboratoire s’est avérée d’une nécessité absolue.  
 
OBJECTIF DE L’ETUDE 

 

Le laboratoire des Phénomènes de Transfert entreprend depuis plus d’une décennie des 
travaux portant sur la décontamination des sols et des eaux pollués par des composés 
organiques aromatiques. Divers procédés ont été étudiés, parmi lesquels figurent les procédés 
d’oxydation avancés. 
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Le travail abordé dans cette thèse, faisant partie intégrante de ce projet, a comme 
premier objectif la conception et la réalisation d’un réacteur photochimique à l’échelle 
laboratoire et comme second objectif l’étude de la dégradation de différents composés 
organiques. 
 

Le premier chapitre de cette thèse porte sur une étude bibliographique concernant 
l’historique de l’utilisation des pesticides, des différentes classes constituant ces derniers, des 
mécanismes de transfert et de leur impact sur l’environnement et sur l’homme. 
 

Le deuxième chapitre est consacré à la description des différents procédés d’élimination 
des composés organiques en milieu aqueux, englobant les méthodes classiques et les 
techniques émergentes (POAs), ainsi que des sources lumineuses disponibles. Afin d’étudier 
les  cinétiques de décomposition de ces composés organiques, le modèle de Langmuir-
Hinshelwood, couramment utilisé dans les POAs a été décrit. 
 

Le troisième chapitre décrit le dispositif expérimental, les conditions et le mode 
opératoire. 
 

L’étude hydrodynamique du réacteur hélicoïdal conçu au sein du laboratoire est 
consignée dans le quatrième chapitre, les mesures de distribution des temps de séjour ont 
permis de montrer que le réacteur a un comportement très proche de l’écoulement piston.  
 

Le cinquième chapitre porte sur l’étude de la dégradation photocatalytique d’une 
suspension aqueuse, par le procédé TiO2/UV, à l’échelle laboratoire, de plusieurs composés 
phénoliques (phénol et acide salicylique), ainsi que des pesticides susceptibles de provoquer 
des dégâts très importants au niveau de l’écosystème, et en particulier au niveau des eaux 
rejetées par les usines. Le choix des pesticides s’est porté sur deux herbicides: l’isoproturon et 
le chlrotoluron et deux insecticides: le méthomyl et le diazinon. Ces pesticides sont largement 
employés en Algérie dans le domaine agricole, d’où notre intérêt à étudier leur devenir dans le 
temps. 
 

Afin d’optimiser les conditions opératoires des différents composés dans le réacteur 
hélicoïdal, une étude paramétrique tels que le débit de recirculation, la concentration en 
substrat et en catalyseur, le pH de la solution aqueuse, la puissance du système d’irradiation 
ainsi que l’effet de différents oxydants et leur concentration, a été réalisée pour chaque 
composé. 
 

L’étude cinétique a porté sur l’application du modèle de Langmuir-Hinshelwood 
conduisant à la détermination de la constante d’adsorption ainsi que la constante de vitesse 
pour chaque substrat. 

 

Les polluants organiques se trouvant généralement mélangés dans les eaux résiduaires, 
il était intéressant d’étudier les interactions de deux composés organiques. Ainsi, dans le 
même chapitre, des mélanges (phénol/méthomyl) et (chlorotoluron/phénol) ont été étudiés 
avec différents rapports massiques ou molaires et la contribution de chacun d’eux a été 
précisée. 

Cette étude a permis de conclure que le procédé d’oxydation avancé UV/TiO2 appliqué 
à la photodégradation des composés organiques récalcitrants aux techniques traditionnelles, 
réduisait de façon appréciable la contamination des eaux polluées par les matières organiques. 
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CHAPITRE I 
 

ETUDE BIBLIOGRAPHIQUE 
 

I.1. Généralités sur les pesticides 
 

Depuis la révolution industrielle, l’exploitation des terres agricoles s’intensifie au rythme 
de la croissance exponentielle de la population mondiale. La mécanisation et la modernisation 
des techniques de travail ont favorisé l’augmentation de la production répondant ainsi à une 
demande de plus en plus forte. En plus de ces progrès technologiques, l’agriculture se dote 
aujourd’hui de produits chimiques performants afin de contrer l’infestation des terres 
agricoles de mauvaises herbes, d’insectes et de limaces entre autres. Dans le but de répondre à 
une demande grandissante exigeant une meilleure qualité de récolte et une production 
abondante tout en diminuant les coûts, les agriculteurs épandent différents pesticides qui 
éliminent entièrement ou partiellement les parasites végétaux. Cette intervention est 
indispensable, puisque, d’une part, les mauvaises herbes provoquent une compétition active 
avec les plantes cultivées et d’autre part les insectes peuvent ravager des récoltes entières 
pouvant même conduire à des famines.  

 
Les pesticides ont indéniablement révolutionné les systèmes de culture et l’agriculture en 

règle générale. En effet, ces produits de par leur efficacité, leur coût relativement faible et la 
facilité de leur utilisation ont largement contribué au développement de systèmes de 
production intensifs au point de rendre l’agriculture moderne très dépendante de leur emploi.  

Mais aujourd’hui l’utilisation systématique de ces produits est remise en question, avec la 
prise de conscience croissante des risques qu’ils peuvent générer pour l’environnement, voire 
pour la santé de l’homme. Ainsi, la commercialisation d'une nouvelle substance est désormais 
soumise à une procédure rigoureuse d'homologation, qui évalue les risques pour 
l'environnement et la santé humaine en fonction des bénéfices du nouveau produit. Plus 
encore, depuis quelques années un réel changement des mentalités s’est installé et qui a 
notamment conduit au renouveau de l’agriculture biologique par l’adoption de méthodes de 
culture qui excluent l’utilisation de produits chimiques de synthèse et d’organismes 
génétiquement modifiés. 
 
I.2. Historique 

 

Les premières descriptions de l’utilisation des pesticides remontent à mille ans avant JC 
avec le soufre. En Orient, dès le XVIème siècle, l’arsenic et la nicotine étaient utilisés. Au 
XIXème siècle, les premières études scientifiques mettent en évidence l’intérêt du sulfate de 
cuivre pour détruire les plantes adventices (mauvaises herbes) (Mouthon, 1998). Mais ce 
n’est qu’après la deuxième guerre mondiale que l’utilisation des produits phytosanitaires a 
connu un réel essor avec l’apparition et la mise sur le marché de nouvelles molécules de 
synthèse  très efficaces telles que le DDT. 

Dès les années 30, avec le développement de la chimie organique de synthèse, l'ère des 
pesticides a vu le jour. Le premier pesticide synthétisés par Othmar Zeidler en 1874, fut le 
Dichloro-Diphénylique-Trichloroéthane "DDT", c’est en 1939 que le chimiste suisse Paul 
Hermann Muller a établi les propriétés insecticides du DDT et reçu pour sa découverte de la 
grande efficacité du DDT en tant que poison contre divers arthropodes, le prix Nobel de 
médecine en 1948 bien qu’il ne fût pas l’inventeur de la molécule. Le DDT a été 
commercialisé dès 1943, Il fût utilisé avec beaucoup de succès dans la lutte contre les 
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moustiques transmettant le paludisme le typhus, la malaria, ainsi que d'autres insectes 
vecteurs de maladies, et également comme insecticide agricole et ouvert la voie à la famille 
des organochlorés (Beard, 2006). Après 20 ans d´utilisation, les premières accusations 
d’atteinte à la santé humaine et à l’environnement se firent entendre, ainsi, il a été démontré 
que le DDT empêchait la reproduction chez les oiseaux en amincissant la coquille de leurs 
œufs (Ratcliffe D., 1970), et pouvait provoquer des malformations congénitales durant 
l’embryogenèse, et par conséquent présentait une énorme menace pour la biodiversité (De 
Boer et al., 2010; Van Dyk et al., 2010, Pérez-Maldonado et al., 2010). Ce qui a eu pour 
effet, depuis les années quatre vingt, dans le domaine agricole dans la plupart des pays 
développés, d’interdire l’utilisation de nombreux produits tels que le DDT appartenant à la 
famille des organochlorés réputée pour être très stable donc peu biodégradable. D'autres 
produits ont été mis au point pour l'industrie textile et du bois, pour l'usage domestique 
(aérosols tue-mouches) ou encore pour l'entretien des routes. A partir des années cinquante, 
plusieurs substances chimiques furent développées telles que les triazines (1955) et les 
chloroacetamides (1956) (Bohmont B., 1990). Certains produits chimiques étaient d’abord 
utilisés en tant qu’insecticides ou fongicides. Avec l’accroissement de l’application des 
pesticides depuis la seconde guerre mondiale, les méthodes traditionnelles ont été quelque peu 
délaissées au profit d’une méthode chimique moins coûteuse au niveau de la main-d’œuvre et 
plus rentable (Detroux L., 1975; Hathway D., 1989). 

C’est ainsi que l’usage des pesticides est devenu quasi indispensable dans de nombreux 
domaines et spécialement en agriculture, cela quelque soit le niveau de développement 
économique des pays. 

L’agriculture intensive a conduit à l’utilisation d’une large palette de pesticides. De 
nombreuses études font état de la présence de pesticides dans notre environnement. Ils sont 
retrouvés dans les villes comme dans les campagnes (Guler et al., 2010; Pinho et al., 2010; 
Dalvie et al., 2009; Scheyer et al., 2005, Sauret, 2002) très fréquemment en phase aqueuse: 
dans les eaux des rivières (Irace-Guigand et al., 2004; Zhang et al., 2004), dans les eaux 
usées (Katsoyiannis et al., 2004), dans les eaux souterraines (Worrall et al., 2004) et dans 
les eaux de pluie (Haraguchi et al., 1995). Mais ils sont aussi présents dans l’air (Chen et al., 
2010; Coupe et al., 2000, Jo et al., 2002 et 2004, d'Hennezel et al., 1996), sur les particules 
en suspension dans l’atmosphère (Scheyer et al., 2005; Guillard et al., 2003; Blake, 2001) et 
dans les aliments (Rastrelli et al., 2002; Strandberg et al., 2001). Ils sont ainsi présents dans 
toutes les phases de l’atmosphère.  
 

La convention de Stockholm ratifiée le 22 mai 2001 et effective depuis le 17 mai 2004 
vise à interdire le DDT ainsi que d'autres polluants organiques persistants. Celle-ci est signée 
par 158 pays et soutenue par la plupart des groupes environnementaux. Cependant, une 
interdiction totale de l'utilisation du DDT dans les pays où sévit le paludisme, la malaria et 
d'autres maladies tropicales en tuant des moustiques et d'autres insectes est actuellement 
impossible car peu d'alternatives économiquement abordables, ou suffisamment efficaces 
n'ont été découvertes. 
 

Les pesticides exploités aujourd’hui appartiennent soit à la chimie inorganique soit à la 
chimie organique. Mais l’épandage moderne fait principalement appel aux composés 
organiques de synthèse telles que les pesticides phénolés ainsi que les carbamates.  

 
I.3. Définition 
 

Le terme pesticide est devenu au XXe siècle le terme générique couvrant un champ plus 
vaste et général que les expressions "produit phytosanitaire" ou "produit phyto-
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pharmaceutique" pour désigner toutes les substances naturelles (extraites des végétaux) ou de 
synthèse capables de contrôler, d'attirer, de repousser, de détruire ou de s'opposer au 
développement des organismes vivants considérés comme nuisibles ou indésirables pour 
l’agriculture, (microbes, champignons, animaux ou végétaux) (OMS, 1999), l'hygiène 
publique (lutte contre les blattes dans les habitations), la santé publique (les insectes parasites 
(poux, puces)) ou vecteurs de maladies tels que le paludisme et les bactéries pathogènes de 
l'eau et détruites par la chloration), la santé vétérinaire (les médicaments vétérinaires destinés 
à protéger les animaux domestiques, gibiers ou de compagnie tel que le collier anti-puces pour 
chien), ou les surfaces non agricoles (routes, aéroports, voies ferrées, réseaux électriques…) 
(Pesson P., 1987) et qui, par leurs pullulations, se comportent comme de véritables fléaux 
(Devillers et al.., 2005; Groschaude G., 1999). 

 
I.4. Composition d’un pesticide  
 

S’il existe plus de 3000 produits commerciaux utilisés en agriculture et 
vraisemblablement plusieurs milliers d’autres formulations utilisées dans les différents autres 
secteurs (médecine, lutte parasitaire, hygiène publique... etc.), chacun possède des 
caractéristiques physiques et chimiques propres, rendant pratiquement impossible toute 
généralisation. Néanmoins tout pesticide se compose de 3 éléments essentiels:  

 

• une (ou plusieurs) matières biologiquement actives responsable(s) de l'effet toxique en 
tout ou en partie ; 

• Un diluant qui est une matière solide ou liquide (solvant) incorporé à une préparation et 
destiné à en abaisser la concentration en matière active et à faciliter l’épandage. Ce sont 
le plus souvent des huiles végétales dans le cas des liquides, de l'argile ou du talc dans 
le cas des solides ; 

• Des adjuvants qui sont des substances dépourvues d'activité biologique, mais 
susceptibles de modifier les qualités du pesticide et d'en faciliter son utilisation. 

 
I.5. Formulations des pesticides  
 

La formulation comprend généralement une ou plusieurs substances biologiquement 
actives mélangées avec un diluant ou un support pour simplifier leur épandage. Les 
formulations peuvent être sèches ou humides (OMS, 1994). 
 
 a- Formulations sèches : les principaux types de formulation sèche sont : 

 

- les bases ou les concentrés en poudre ; 
- les poudres solubles ou dispérsables dans l’eau ; 
- les granulés ; 
- les pastilles. 

 

Les poudres sont fabriquées en mélangeant un pesticide de qualité technique avec un 
support inerte approprié (silice, soufre, chaux, gypse, talc, argile…). 
 

 b- formulations liquides: les pesticides liquides se présentent sous forme de solution, 
de concentrés huileux, d’émulsions ou de suspensions liquides, certaines formulations tels que 
les concentrés aqueux et les suspensions dispérsables dans l’eau sont préparées en dissolvant 
le pesticide dans l’eau. Toutefois, certains concentrés solubles dans l’eau, comme les esters 
phosphoriques insecticides ne sont pas dilués avec de l’eau, mais avec un élément polaire 
(OMS 1994). 
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Dans l'alimentation humaine, les risques d'absorption des pesticides proviennent 
essentiellement (plus de 90 %) des fruits et légumes consommés qui gardent la trace des 
traitements qu'ils ont subis. Ils sont aussi la principale source de pollution diffusée dans 
l’environnement, (Jeannot et al., 2001). 
 
I.6. Fonction des pesticides 
 

Les pesticides ont une fonction exogène à la croissance des plantes qui permet d’atteindre 
des rendements potentiels (Couteux A., 2009; Cluzeau S., 2004). Ils sont destinés à protéger 
les plantes cultivées et les récoltes des attaques d’insectes, d’acariens, de rongeurs champêtres 
et de celles des champignons parasitaires, et à détruire les adventices (Colin F., 2000). 
D’autres destinations sont fournies par la directive européenne 98/8/CE du 16 février1998, 
(Viala A., 1998) : 
 

 détruire des végétaux ou produits végétaux contre tous les organismes nuisibles 
(insectes, champignons…) ; 

 détruire les végétaux ou des parties de végétaux indésirables, freiner ou prévenir une 
croissance indésirable des végétaux (mauvaises herbes…) en exerçant une action sur 
leur processus vital ; 

 assurer la conservation des produits végétaux (produits appliqués sur des fruits ou 
légumes pour freiner leur décomposition). 

 

Bien que les pesticides posent beaucoup de risques potentiels, ils fournissent également 
des avantages: 

− ils sont facilement disponibles et faciles à employer ; 
− ils sont généralement fortement efficaces pour les parasites résistants ; 
− les traitements de pesticides peuvent être rapidement mis en application comme 

nécessaire avec le temps de latence minimal ; 
− les pesticides peuvent être employés au-dessus de grands secteurs pour commander de 

grandes populations des parasites ; 
− les traitements a base de pesticides sont souvent rentables, particulièrement si les 

solutions de rechange exigent de grandes augmentations de main d’oeuvre ; 
− aucune solution, efficace, fiable de rechange de non produit chimique n'est disponible 

pour beaucoup de parasites et les pesticides chimiques sont le dernier recours. 
 
I.7. Classification des pesticides 
 

Les pesticides disponibles aujourd’hui sur le marché, sont caractérisés par une telle 
variété de structures chimiques, de groupes fonctionnels et d’activité  que leur classification 
est complexe. D’une manière générale, ils peuvent être classés en fonction de la nature de 
l’espèce à combattre mais aussi en fonction de la nature chimique de la principale substance 
active qui les compose. 

Les pesticides sont classés selon leur utilisation générale: herbicides, insecticides, 
acaricides, fongicides (contre les "champignons" et autres "mousses"), ou plus spécifique: 
molluscicides (contre les limaces), aphicides (contre les pucerons), nématicides (contre les 
nématodes ou vers) ou rodonticides (contre les rats, souris et petits rongeurs).  

Il existe de nombreuses classifications des pesticides, en fonction de l’organisme visé, de 
la structure chimique du composé utilisé ou de la nature et de la gravité des risques 
correspondants pour la santé (OMS, 1994). 
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I.7.1. Classement par cible 
 

Les pesticides sont généralement classés en fonction de leur cible, c'est-à-dire le type de 
parasite à contrôler, (Doble et al., 2005; Pesson P., 1987). Du point de vue de leurs 
utilisations et de leur teneur on peut distinguer trois grandes familles chimiques: 
 

a) les insecticides  

Ce sont des substances actives ou des préparations destinées à lutter contre les insectes. 
Ils englobent trois classes principales: les organophosphorés, les carbamates et les 
pyréthrinoïdes de synthèse (Fournier J., 1988; Bouvier G., 2005). Leur mode d’action est 
fondé sur la perturbation du système nerveux, de la respiration cellulaire, de l’arrêt de la 
reproduction, de la mise en place de la cuticule, ou de la perturbation de la mue. Ce sont le 
plus souvent les plus toxiques. 
 

L’agriculture est le principal utilisateur des insecticides, mais les services publics, les 
habitations, les collectivités locales et les particuliers s’en servent également. 
 

b)  Les fongicides 

Les fongicides sont des produits phytosanitaires destinés à éliminer les moisissures, les 
parasites (champignons) ou les bactéries en limitant le développement des champignons 
parasites des végétaux des plantes.  Les fongicides de synthèse (le plus souvent aromatiques) 
sont utilisés à titre préventif et curatif, ils ont l’avantage d’avoir une faible toxicité et un large 
spectre d’action. Les produits à usages médicaux sont dénommés des antimycosiques. On 
distingue: 
 

- les produits préventifs empêchant le développement des spores à la surface de la 
plante ; 

- les produits curatifs qui stoppent le développement du champignon déjà installé dans 
la plante. 

 

Pendant longtemps, les seuls fongicides disponibles furent des produits agissant par 
contact et ne pouvant donc être utilisé qu'à titre préventif. Ils agissent en effet sur les spores 
du champignon avant que celles-ci n'aient pu émettre des filaments pénétrant les tissus de 
l'hôte. 

Les premiers fongicides systémiques apparurent à la fin des années 60. Ils présentent 
l'avantage d'avoir une action à la fois préventive et curative. Actuellement, les fongicides 
employés proviennent de l'association d'une trentaine de matières actives regroupées en 
plusieurs familles chimiques. 
Il existe une multitude de modes d'actions qui bloquent ou affectent l'organisme des germes 
pathogènes: 
 

−  les fongicides multisites (ils agissent sur plusieurs paramètres à la fois) ; 
− ceux qui agissent sur la respiration mitochondriale ou sur métabolisme des 
glucides ; 
−  ceux qui inhibent la synthèse des stérols ; 
−  ceux qui perturbent la biosynthèse des acides aminés et des protéines ; 
−  d'autres qui perturbent la division cellulaire ; 
−  les simulateurs des défenses naturelles (SDN). 
Ces différents modes d'action agissent chacun pour un type de maladie en particulier 
comme la septoriose, la fusariose, l'oïdium, la rouille, le piétin verse... 
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c)  Les herbicides  

Ce sont les pesticides les plus utilisés dans le monde, toutes cultures confondues. Un 
produit herbicide est une substance active ou une préparation ayant la propriété d’éliminer 
certains végétaux (les mauvaises herbes), qui entrent en concurrence avec les plantes à 
protéger en ralentissant leur croissance, ils sont de nature assez différente de celle des 
insecticides et des fongicides. En protection des cultures, les herbicides sont employés pour 
détruire ou limiter la croissance des végétaux. Ils peuvent être utilisés, selon leur mode 
d'action, en pré ou post-levée. On distingue: 
 

− les désherbants sélectifs, les plus nombreux ; 
− les débroussaillants et désherbants totaux ; 
− les défanants qui détruisent la partie aérienne des végétaux (utilisés pour la récolte 

mécanique de la pomme de terre ou de la betterave) ; 
− les anti-germes, qui empêchent le démarrage de la végétation (oignons ou pommes de 

terre destinés à l'alimentation). 
 

Les herbicides possèdent différents modes d’action sur les plantes: ils peuvent perturber 
la régulation de l’hormone "auxine", principale hormone agissant sur l’augmentation de la 
taille des cellules, la photosynthèse, inhiber la division cellulaire, la synthèses des lipides,  de 
la cellulose et des acides aminés. 

Les herbicides exploités aujourd’hui appartiennent soit à la chimie inorganique soit à la 
chimie organique. Dans le premier type, nous retrouvons des composés tels que le chlorate de 
soude, le sulfate de fer, le sulfamate d’ammonium et les sels de cuivre. Mais l’épandage 
moderne fait principalement appel aux composés organiques de synthèses. Parmi les 
différents herbicides, certaines substances procurent un désherbage total en éliminant toute 
végétation qui se voit exposée et affectée par le produit chimique (diuron) tandis que d’autres 
assurent un désherbage sélectif impliquant un seul type de mauvaises herbes sans que la 
culture saine en soit grandement affectée, c’est le cas des céréales où ils sont utilisés dans le 
contrôle sélectif de la germination des herbes laissées dans les récoltes. Chaque herbicide 
possède des caractéristiques propres selon sa composition, son mode d’absorption, son effet 
sur la mauvaise herbe et son élimination progressive. 

Les herbicides comprennent la classe économiquement et quantitativement la plus 
importante. De plus, ils sont davantage persistants dans le sol (Kingsley Kay, 1973; Benitez 
et al., 2009) et l’eau que les insecticides ou les fongicides et génèrent des produits de 
dégradation stables qui peuvent également présenter une activité biocide, qui leur permet 
d’agir comme de puissants inhibiteurs de la photosynthèse en entrant dans l’organe végétal 
par l’intermédiaire des racines (Cluzeau S., 1999, Jeannot et al., 2001). L’impact de ces 
substances a d’ailleurs été évoqué à plusieurs reprises concernant la diminution de la 
photosynthèse de communauté phytoplanctonique, (Lackshminarayana et al., 1992). Les 
herbicides sont toxiques pour beaucoup d’organisme et ont une très faible solubilité dans l’eau 
ce qui les rend difficile à traiter, (Liu et al., 2010; Rama Krishna et al., 2008; Behena et al., 
2006). 
 
I.7.2. Classement par groupes chimiques 
 

Il s’agit d’un classement technique à partir de la molécule principale utilisée. Sous 
chaque type de pesticide cité précédemment se retrouvent un grand nombre de familles 
chimiques différentes (Mouthon G., 1998; Raposo et al., 2007), les plus importantes et les 
plus utilisées sont les organochlorés, les organophosphorés, les carbamates, les pyréthrinoïdes 
et les urées. 
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a) les organochlorés (utilisés comme insecticides): synthétisés et utilisés à partir des 
années 40, les pesticides organochlorés dits "de première génération" sont aujourd'hui 
strictement interdits dans de nombreux pays industrialisés, certains depuis les années 70. En 
effet, les insectes ont rapidement développé une résistance contre ces molécules, et des doses 
considérables de ces pesticides ont alors été répandues afin d'effectuer des traitements 
efficaces des cultures.  

Difficilement biodégradables, bioaccumulateurs et fortement persistants dans 
l'environnement (avec des durées de vie supérieures à 10 ans pour certains), ils restent encore 
aujourd'hui de redoutables polluants des sols et des milieux aquatiques. Ces pesticides ont 
aussi comme caractéristique d’être semi-volatils autrement dit, ils passent facilement de l'état 
solide à l'état liquide ou gazeux, cette caractéristique a pour effet de favoriser leur transport 
dans l’environnement ce qui représente un réel danger (Quintana et al., 2004; Rogan et al., 
2005). Les principaux insecticides appartenant à cette famille sont : l’aldrine; le chlordane; le 
DDT; le dieldrine; le lindane; le mirex et le toxaphène. 
 

b) les organophosphorés : le développement des organophosphorés en tant 
qu'insecticides ou acaricides date du début des années 1970, favorisé par l'interdiction 
d'utilisation des composés organochlorés. Ils s'imposent rapidement par leur très grande 
efficacité, notamment contre les insectes, où ils agissent sur le système nerveux par contact 
et/ou par ingestion. Leur comportement dans l'environnement est considéré comme 
relativement inoffensif comparé aux organochlorés. Cependant ces molécules ne sont pas 
considérées comme étant écotoxicologiquement négligeables. Les organophosphorés les plus 
connus sont: le chlorpyrifos; le diazinon, le glyphosate et le malathion, (Testud et al., 2001). 
 

c) les carbamates : Les carbamates sont apparus vers la fin des années 1940, tout comme 
les organophosphorés, leur essor est lié aux limites imposées à l’usage des organochlorés. Ils 
sont extrêmement toxiques et donnent lieu à un grand nombre d’empoisonnements, surtout en 
milieu agricole (Bouvier G., 2005). Si ces produits ont une demi-vie dans l'environnement 
relativement courte, nombre d’entre eux, qui inclue des fongicides, des herbicides et des 
insecticides, a toutefois un très large rayon d'action. Cela signifie que ces pesticides tuent des 
espèces non visées en plus des espèces visées. Cette caractéristique a un effet négatif sur la 
chaîne alimentaire et sur les habitats fauniques. Les carbamates tout comme les 
organophosphorés sont des inhibiteurs de la cholinestérase, cela signifie qu’ils tuent en 
interférant avec une enzyme essentielle à la transmission nerveuse. Les principaux 
insecticides appartenant à cette famille sont : le carbaryl et le méthomyl. 
 

d) Les pyréthrinoïdes : ils sont apparus au début des années 1970. Ils sont aujourd’hui 
largement utilisés pour le traitement des insectes dans les maisons et jardins mais aussi 
comme antiparasitaires externes pour les animaux. Ces insecticides se divisent en deux 
groupes bien distincts :  

1. Les pyréthrinoïdes naturels : ce sont des insecticides d’origine végétale. Ils 
sont très stables et sont rapidement dégradés au contact de l’air, de la lumière ou de la chaleur 
en produits non toxiques. 

2. Les pyréthrinoïdes synthétiques : ils ont une structure et une action similaire 
aux substances naturelles. Cependant, ils ont comme caractéristique d’être photostables et 
possèdent un pouvoir insecticide et une sélectivité d’espèce plus élevée tout en gardant une 
toxicité relativement faible pour les mammifères. Le Fenpropanthrine; le deltaméthrine et le 
cyperméthrine sont les plus employés. 
 

e) Les urées : ils sont repérables par le suffixe « urons », utilisés comme herbicides et 
fongicides. Les phénylurées font partie des urées substituées (urée : H2N-CO-NH2), la 
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première fonction amine est substituée par des groupements alkyles tandis que la seconde 
contient un groupement phényle mono ou substitué par différents groupements (halogène, 
alkyls,…), (Munaron D., 2004). 

 

Les dérivés des phényl-urées sont intensivement employés comme herbicides. Ils sont 
principalement utilisés pour le contrôle sélectif de la germination de l’herbe laissée dans les 
récoltes (principalement les céréales). 

 

Ces herbicides sont directement ou indirectement toxiques vis a vis d’une grande variété 
d’organismes, leur potentiel pour contaminer les eaux superficielles et souterraines donne à 
ces xenobiotiques un intérêt particulier du point de vue sanitaire et environnemental. 

 

Les phénylurées sont thermosensibles et peuvent être naturellement dégradées dans les 
isocyanates mais leur dégradation est vraiment très lente dans l’environnement à température 
ambiante, (Kesraoui et al., 2007; Gennaro et al., 2001). Ils sont assez persistants et peuvent 
se trouver assez souvent dans l’eau, (Berrada et al., 2000; Benitez et al., 2009). Le contrôle 
régulier de l’eau détecte une quantité supérieure à la norme de ces composés, (Kesraoui et 
al., 2007; Carabias-Martinez et al., 2000, Carabias-Martinez et al., 2002, Carabias-
Martinez et al., 2003). Le fénuron, le monuron, l’isoproturon, le chlorotoluron, le linuron et 
le métobromuron sont les plus employés. 
 

Chaque famille de pesticides agit sur les insectes, les plantes, de manière différente et 
plus ou moins sélective. L'agent de diffusion, hydrosoluble ou liposoluble, selon qu'il est 
soluble dans l'eau ou les graisses, est particulièrement important. Les pesticides solubles dans 
les graisses traversent la carapace de l'insecte (poison par contact). L’absorption du pesticide 
se fait aussi lors de la digestion (poison par ingestion) ou lors de la respiration (poison par 
inhalation).  
 
I.8. Risques liés à la préparation des pesticides 
 

La recherche et l’expérience montrent que les pesticides peuvent être préparés sans 
danger à condition de respecter certaines précautions telle que :  
 

 a- toxicité : le principal danger lors de la préparation des pesticides est le risque 
d’intoxication aiguë. Tous les produits chimiques utilisés comme pesticides sont toxiques 
pour certains systèmes biologiques (Readman et al., 1993, Bester et Htihnerfuss, 1996, 
Driller et al., 1997, Migrain et al., 1993). Sans cela, ils n’auraient aucun effet sur les espèces 
nuisibles contre lesquelles ils sont employés. 

 

 b- inflammabilité : le risque d’incendie résulte principalement de l’utilisation des 
solvants organiques. La classification des substances en fonction du risque d’inflammabilité 
est fondée sur le point éclair (OMS, 1994). 
 
I.9. Stockage des pesticides 
 

Le sol des aires de stockage doit être solide et imperméable, il peut être constitué par 
exemple d’une dalle de béton entourée d’un seuil de rétention. 

 

L’idéal serait que tous : 
 

- les pesticides soient stockés sous un toit, toutefois, si l’aire de stockage est à ciel 
ouvert, il doit être possible de recueillir et d’éliminer l’eau de pluie; 

- les réservoirs de stockage doivent être situés sur un sol imperméable; 
- la zone de stockage doit être suffisamment vaste et être entourée d’un mur 

suffisamment haut pour contenir un volume de liquide au moins égal à celui du plus gros 
réservoir ; 

 

10



CHAPITRE I                                                                                                                                  ETUDE BIBLIOGRAPHIQUE 

- l’espace entre les réservoirs doit être suffisant pour permettre l’accès aux équipes de 
lutte contre l’incendie. 

 
I.10. Facteur influençant la dispersion des pesticides 

 

Durant les années 70 et 80, la mise sur le marché de molécules moins stables que les 
organochlorés n’a pas permis la diminution des contaminations. Au contraire, la 
consommation croissante des produits phytosanitaires en agriculture mais aussi dans d’autres 
secteurs d’activité a généré non seulement des contaminations des eaux de surface et 
souterraine mais également de l’air, des brouillards et des eaux de pluie (Clement et al., 
2000; Capel et al., 1995).  

Le transfert des pesticides, une fois épandus sur les champs, peut se produire de 
différentes façons: soit par le transfert à partir de la zone de traitement provoqué 
principalement par la pluie (ruissellement, infiltration et transfert vers les nappes et cours 
d’eau) ( Huart et al., 1993), soit également par l’élévation de la température ou du vent 
favorisant la volatilisation des substances ou leurs dispersions au cours du traitement (dont les 
pertes après traitements peuvent atteindre 80 à 90% selon Taylor et Spencer (Haraguchi et 
al., 1994), soit encore d’une dérive lors de l’épandage (émissions spontanées vers 
l’atmosphère, estimées de 1 à 30 % en utilisant des rampes de pulvérisateur (Haraguchi et 
al., 1994)). Une autre étude a confirmé que les pesticides pulvérisés sur les cultures 
n’atteignent pas en totalité leur cible, loin s’en faut. Lors de la pulvérisation par avion, 25% à 
75% des quantités de pesticides appliquées partent dans l’atmosphère. La dérive du produit 
phytosanitaire dépend donc de nombreux facteurs, essentiellement des conditions 
météorologiques qui suivent la période du traitement et topographiques de la région dans 
laquelle est utilisé le pesticide et de son mode d’application (en solution diluée, par 
pulvérisation ou en grains). L’importance de chaque processus de transfert sera également 
dépendant des conditions d’application (pré- ou post semis, incorporation, traitement des 
feuilles ou du sol), des caractéristiques du sol (humidité, pente, teneur en matière organique, 
porosité, etc.). La mesure de la persistance d’un pesticide dans un sol est une donnée 
essentielle pour évaluer ses possibilités de transfert par l’eau. 
 

Le potentiel de transfert des produits phytosanitaires peut être évalué à partir de quelques 
propriétés physico-chimiques (Calvet et al., 1996; Cornejo et al., 2000): 

 
• Le temps de demi-vie : durée au bout de laquelle la moitié de la substance initialement 

introduite est dégradée. Cette propriété donne une indication sur le temps de 
persistance dans le sol, l’eau ou l’air ; 

 

• La solubilité dans l’eau qui indique la tendance du produit à être entraîné sous sa forme 
dissoute ; 

 

• Le coefficient de partage octanol/eau (Kow), il rend compte de la tendance d’une 
molécule à s’accumuler dans les membranes biologiques des organismes vivants (si 
Kow élevé, le risque de bioaccumulation est important) ; 

 

• Le coefficient de partage sol/eau (Kd), il donne une indication sur l’aptitude d’une 
molécule à être adsorbée ou désorbée sur la matière organique ; 

 

• La constante de Henry (KH), elle rend compte de la volatilité d’une substance. 
 

L’utilisation massive de ces produits, associée à leur mobilité élevée, conduit à la 
contamination de tous les compartiments du milieu aquatique (eaux de surface, eaux 
souterraines, eaux littorales) par les substances actives utilisées, ainsi que par leurs produits de 
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dégradation. Notons qu’il n’existe aucune réglementation sur la présence des pesticides dans 
l’air, dans les eaux de pluie ou dans les brouillards (Haraguchi et al., 1994). 

 
I.11. Mécanisme de transfert des pesticides  
 

L’agriculture intensive a conduit à l’utilisation d’une large palette de pesticides. 
Lorsqu’un produit phytosanitaire est appliqué, une partie non retenue par les végétaux va se 
disperser dans le milieu provoquant une contamination des différents compartiments de 
l’environnement. Ainsi, de nombreuses études font état de la présence de pesticides dans notre 
environnement. Ils sont retrouvés très fréquemment en phase aqueuse: dans les eaux des 
rivières (Irace-Guigand et al., 2004; Zhang et al., 2004), dans les eaux usées (Katsoyiannis 
et al., 2004), dans les eaux souterraines (Worrall et al., 2004) et dans les eaux de pluie 
(Haraguchi et al., 1995). Mais ils sont aussi présents dans l’air (Coupe et al., 2000), sur les 
particules en suspension dans l’atmosphère (Scheyer et al., 2005) et dans les aliments 
(Strandberg et al., 2001; Rastrelli et al., 2002). Ils sont ainsi présents dans toutes les phases 
de l’atmosphère. Spatialement, ils se retrouvent dans les villes comme dans les campagnes 
(Sauret, 2002; Scheyer et al., 2005). Les principaux mécanismes de transfert des produits 
phytosanitaires sont schématisés dans la figure (I.1). 
 

 

Figure I.1. Mécanismes de transfert des phytosanitaires dans l’environnement. 

a) Ruissellement  
 

Le ruissellement de surface des eaux de pluie survient lorsqu’une pluie est 
suffisamment forte ou d’une durée suffisamment longue pour que la couche superficielle du 
sol soit complètement imbibée. La pluie supplémentaire ne pouvant pénétrer dans le sol; elle 
s’écoule alors en surface en formant des rigoles ou en empruntant les voies de drainage des 
terres (fossés et drains souterrains) pour rejoindre les cours d’eau. L’entraînement des 
pesticides par ruissellement de l’eau est influencé par la pente du terrain, la nature du couvert 
végétal et son importance, le type de sol, les techniques culturales, l’intensité de la pluie, les 
caractéristiques physico-chimiques de chaque pesticide et le délai entre l’application du 
pesticide et la pluie qui suit cette application. 
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b) Infiltration et transfert vers les eaux souterraines 
 

La dégradation et l’immobilisation influent sur la concentration du pesticide dans le 
sol, et donc sur les quantités des résidus susceptibles de migrer vers la nappe phréatique. Le 
transfert des pesticides, une fois épandus sur les champs, peut se produire de différentes 
façons : soit par le transfert à partir de la zone de traitement provoqué principalement par la 
pluie (ruissellement, infiltration et transfert vers les nappes souterraines et cours d’eau), 
(Huart et al., 1993; Thurman  et al., 1991; Lafrance et al., 1997), soit également par 
élévation de température ou de vent favorisant la volatilisation des substances ou leurs 
dispersion au cours du traitement. Les quantités transférées dépendent donc essentiellement 
des conditions météorologiques qui suivent la période du traitement. L’importance de chaque 
processus de transfert sera également dépendant des conditions d’application (pré- ou post 
semis, incorporation, traitement des feuilles ou du sol), des caractéristiques du sol (humidité, 
pente, teneur en matière organique, porosité, etc.). La mesure de la persistance d’un pesticide 
dans un sol est donc une donnée essentielle pour évaluer ses possibilités de transfert par l’eau. 
 

c) Dérive aérienne et volatilité  
 

Les pesticides entrent dans l’atmosphère par deux mécanismes principaux qui sont la 
dérive au moment des applications, sous l’effet du vent, de la chaleur, et de la volatilisation à 
partir des sols traités (Sauret, 2002). Une dérive aérienne entraîne la dispersion par le vent de 
gouttelettes ou de vapeurs de pesticides en dehors de la zone visée. Elle peut constituer une 
source importante de contamination pour les secteurs voisins des zones traitées. Les 
principaux facteurs qui influencent la dérive sont la grosseur des gouttelettes du pesticide 
pulvérisé, la vitesse du vent et la hauteur de pulvérisation. Les grosses gouttelettes se 
déposent rapidement dans la zone traitée, mais les fines gouttelettes peuvent rester en 
suspension dans l’air plus longtemps et être transportées par le vent sur de longues distances. 
La volatilité joue aussi un rôle significatif dans le transport des pesticides dans l’atmosphère. 
Elle dépend essentiellement des caractéristiques physico-chimiques du pesticide utilisé 
(constante de Henry) et des conditions météorologiques telles que la chaleur. 

 
d) Volatilisation 

 

Une fois le pesticide appliqué au sol, il est susceptible de s’évaporer dans l´atmosphère. 
Les pertes des pesticides par volatilisation sont généralement importantes juste après le 
traitement surtout si celui-ci est superficiel (cas de la pulvérisation). Les facteurs 
environnementaux affectant l'action d'herbicide sont: 

− L'humidité du sol ; 
− Les phénomènes de précipitation ; 
− Le vent ; 
− La température d'humidité relative ; 
− La lumière ; 

L´échelle de volatilité en fonction de la pression de vapeur est donnée par (Weber et al., 
1989): 
− Pvap > 1000 Pa : très volatil. 
− 10 < Pvap < 100 mPa : modérément volatil. 
− Pvap <1 mPa : non volatil. 

 

La volatilisation peut survenir à la surface des plantes et/ou par érosion éolienne sous 
forme adsorbée sur les poussières de sols traités. Selon les propriétés de la molécule, l’état du 
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sol et les conditions climatiques, la volatilisation peut se poursuivre pendant plusieurs jours, 
semaines ou mois (Scheyer et al., 2005). Les pesticides peuvent aussi être entraînés par le 
ruissellement de l’eau de pluie dans les eaux et rivières (Irace-Guigand et al., 2004), et 
ensuite se volatiliser dans l’atmosphère. 
 

Le sol reçoit donc "in fine" la plupart des pesticides utilisés en agriculture et constitue la 
plaque tournante de leur devenir (Le chech B., 1998). En plus des phénomènes pouvant avoir 
lieu et cités précédemment, les pesticides peuvent être immobilisés par adsorption sur les 
argiles ou les matières organiques, photodécomposés, ou dégradés par des procédés physico-
chimiques ou biologiques par les microorganismes du sol. 

 

Il est à noter seuls les processus de photodécomposition et de dégradation participent à 
la disparition réelle du produit, les autres mécanismes correspondent à des stockages ou à des 
déplacements. La multiplicité des paramètres intervenant sur le devenir des molécules rend 
celui-ci difficilement prévisible. 
 
I.12. Pesticides et environnement 
 

La présence importante de résidus présents dans l'air, le sol, les rivières, les lacs et les 
mers, s'insinuant tout au long des chaînes alimentaires, est à l'origine d'une réduction de la 
biodiversité et de profonds bouleversements des écosystèmes. Ceci est dû notamment à la 
bioaccumulation des substances (c'est-à-dire la concentration croissante à chaque niveau de la 
chaîne alimentaire). 

La multiplication des traitements par pesticide a pour effet de favoriser l'apparition de 
résistances chez les organismes visés (insectes, acariens,...), ce qui implique l'utilisation de 
doses de plus en plus massives et de produits de plus en plus dangereux. 

Par ailleurs, certains de ces produits se caractérisent également par leur rémanence, c'est 
à dire qu'une fois qu'ils se retrouvent dans la nature ou dans un organisme vivant, ils 
disparaissent très lentement et prolongent ainsi leurs effets toxiques. 

S'il est vrai que la toxicité immédiate des produits utilisés est généralement faible, il 
semble exister actuellement des signes indiquant que l'utilisation de certains produits 
chimiques peut à long terme nuire gravement à la santé publique. Il a été montré également 
que les matières actives ont un effet dévastateur sur la microflore du sol, les bactéries, les 
insectes et les vers de terre (Leblanc G.A., 1995). 

 

Les travailleurs du secteur de la fabrication, les agriculteurs et autres utilisateurs, ainsi 
que toute la population sont touchés suite à la manipulation insouciante des pesticides 
toxiques (à usage agricole ou ménager), ainsi que par les résidus présents dans l'air, l'eau et les 
aliments. Aujourd'hui, les cas d'empoisonnement directs se comptent par millions. Les 
pesticides sont aussi pointés du doigt comme cause de nombreuses intoxications chroniques 
plus vicieuses tels que les pathologies affectant certains organes (foie, reins, poumons), les 
allergies, les effets neurotoxiques, une diminution de l'immunité, des effets cancérigènes 
(Stoppelli et al., 2005), tératogènes (malformations des embryons), mutagènes 
(transformation du matériel génétique), un impact sur la fécondité (Petrelli et al., 2002), et 
des troubles hormonaux. 

 

De l’utilisation accumulée de pesticides, il résulte une dégradation lente et progressive 
de la biodiversité des sols agricoles. Ce processus de dégradation de la vie biologique en 
milieu terrestre est consécutif à l’intensification du système de production qui a longtemps été 
la règle en agriculture, (Scheyer et al., 2005). 
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I.13. Toxicité des pesticides 
 

L'utilisation de produits phytosanitaires est à l'origine des concentrations anormales de 
pesticides ou de produits apparentés dans l'environnement et, en particulier, dans les 
ressources en eau. Ils proviennent non seulement de leur utilisation en agriculture mais 
également d'autres activités: entretien d'espaces verts par les collectivités locales, désherbages 
des voies ferrées, accotements des routes et autoroutes par les services publics et entretien des 
jardins par les particuliers. C’est le manque de sélectivité des pesticides vis-à-vis de leur cible 
qui provoque la plupart des effets nocifs pour l’environnement. Les animaux absorbent les 
pesticides via la nourriture ou l’eau d’alimentation, l’air respiré ou au travers de leur peau. 
Une fois absorbé, le pesticide atteint les sites du métabolisme et peut également être stocké. 

La contamination des ressources en eaux "brutes", utilisées pour la production d'eau 
potable provient du lessivage des végétaux traités et des sols par la pluie qui ensuite ruisselle 
dans les eaux de surface (rivières, fleuves, lacs...), et les eaux souterraines dans lesquelles 
l'eau s'infiltre. 

 

L’utilisation des pesticides, représente un grand risque qui menace tous les systèmes 
vivants. Les conséquences d’une intoxication par l’un d’entre eux varient, car l’effet de 
chaque pesticide est hautement spécifique (Gupta P.K., 2004). 

 

Afin d’estimer la toxicité d’une substance chimique, la dose létale médiane 50 (DL50) 
fait référence. Cette dose correspond à la dose d’une substance pouvant entraîner la mort de 
50 % d’une population animale suite à une administration unique. La détermination de la 
DL50 permet de classer les substances chimiques selon leur toxicité (Viala A., 1998). 

 

Toutes ces substances phytosanitaires sont écotoxiques, mais on peut s’attendre à une 
très grande disparité des effets potentiels en fonction des cibles et des modes d’action 
particuliers, (Devillers et al., 2005; Gupta P. K., 2004).  

 

Il est classique de distinguer deux formes de toxicité : 
 

a) toxicité aigue : cette toxicité résulte de l’absorption d’une dose de produit relativement 
importante en une seule fois ou en faible nombre de répétitions (Pesson P., 1978), des 
symptômes (digestifs, cardio-vasculaires, respiratoires, nerveux) apparaissent peu de temps 
après le contact 24-48 heures  (Le chech B., 1998). Les personnes les plus fréquemment 
victimes d’intoxications aiguës par les pesticides sont bien sûr les agriculteurs, qui manipulent 
et appliquent ces pesticides sur leurs cultures. Cette toxicité est généralement assez bien 
connue, elle est évaluée par la DL50, ainsi que par des études sur les propriétés irritantes et 
allergisantes.  

 

b) toxicité chronique ou à long terme : elle se manifeste à la suite de l’absorption  
répétée, pendant une longue période, voire des mois ou des années, de faibles doses de 
substances plus au moins nocives, (Pesson P., 1987). La présence de ces produits dans le 
milieu aquatique relève essentiellement d’une problématique de contamination diffuse, 
reconnue comme étant le problème majeur de la dégradation de la qualité de l’eau, (Arzul 
et al., 2004; Humenik et al., 1987). 

 

Malgré la sévérité des procédures d’homologation, les données expérimentales, 
obtenues des cellules ou des animaux, restent difficilement transposables aux conditions 
naturelles ainsi que chez l’homme. Les phénomènes de transfert dans l’écosystème, de 
bioaccumulations, d’interactions avec d’autres substances toxiques (engrais, solvants, tabac, 
alcool, médicaments…), rendent le problème particulièrement difficile. Ce n’est donc 
qu’après des enquêtes épidémiologiques que des effets sont mis en évidence (Le chech B., 
1998). 
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L’exposition à des pesticides peut avoir un effet négatif sur le système immunitaire 
humain, elle semble également liée à un risque plus grand de développer les maladies de 
Parkinson et d’Alzheimer (WHO-UNEP, 1999), en effet, certains types de cancers 
augmentent particulièrement rapidement, c’est le cas du Lymphome non Hodgkinien (LNH), 
du cancer du cerveau ou de la vessie, etc., qui sont souvent des cancers liés à l’exposition à 
des pesticides (Le chech B., 1998;WHO-UNEP, 1999).  
 
I.13. 1. Facteurs influents sur la toxicité des pesticides vis à vis de l’homme 
 

La gravité des effets nocifs éventuels résultant de l’exposition à un pesticide dépend 
de la dose, des effets de la matière active et de ses métabolites, ainsi que de l’accumulation et 
de la persistance du produit dans l’organisme.  

En outre, les effets toxiques dépendent de l’état de santé de la personne en cause. Il est 
probable que la malnutrition et la déshydratation renforcent la sensibilité aux pesticides. Les 
vapeurs des pesticides ou gouttelettes d’aérosol d’un diamètre inférieur à 5μm sont facilement 
absorbées au niveau des poumons. Les particules de gouttelettes de plus grandes dimensions 
peuvent être avalées après avoir été éliminées des voies aériennes, l’absorption de pesticides 
est également possible chez une personne qui a les mains souillées (OMS, 1991). 

 
I.13. 2. Impact des pesticides sur l’homme : toxicité 
 

 L’homme et les animaux en général, absorbent les pesticides et leurs produits dérivés 
par la nourriture, l’eau, l’air respiré ou encore par contact avec la peau, il a été remarqué que 
la mortalité et l’incidence de certains types de cancers ont augmentés. Il s’agit en général de 
cancers peu fréquents voire rares tels que les cancers de lèvres, de l’ovaire, du cerveau…, 
(Meyer et al., 2003; Tixier et al., 2000; Kingsley, 1973). 
 

 Il s’est également avéré que des produits de dégradation des pesticides peuvent être 
aussi toxiques, ou même plus toxiques que les molécules d’origine, (Guillard et al., 2001). 
On estime à un million par an le nombre d’intoxications accidentelles par pesticides dans le 
monde et à 20 000 celui de cas mortels (WHO-UNEP, 1999). Le plus souvent, le produit 
toxique est ingéré par l’homme sous forme de résidus présents dans la nourriture; mais 
l’absorption peut se faire dans l’eau de boisson, par l’air inhalé ou par contact de la peau avec 
le produit. Les agriculteurs et les ouvriers qui préparent les mélanges et réalisent les 
traitements risquent plus que le reste de la population d’en être atteints. L’effet des pesticides 
sur la santé de l’homme dépend essentiellement du mode de contact et du type de pesticides. 
En effet, chaque famille chimique de pesticides est caractérisée par un mode d’action bien 
précis. De nombreuses études ont montré que les pesticides étaient capables d’endommager le 
système immunitaire (Culliney T., 1992) ou de perturber les régulations hormonales, tant 
chez l’Homme que chez l’animal (Leblanc G.A., 1995). Certains pesticides (perturbateurs 
endocriniens) sont soupçonnés être à l’origine du taux accru de cancers du sein, de la prostate, 
du testicule, de malformations congénitales de l’appareil reproducteur masculin et de 
réductions du nombre de spermatozoïdes (Hileman B., 1994). 
 
1.14. Pollution des eaux 

 

La pollution se définit comme étant  la dégradation d'un milieu naturel par introduction 
d’un polluant. Les milieux potentiellement sujets à la pollution sont les cours d’eau, les 
nappes souterraines,  les mers, les lacs, les retenues d’eau, etc. 
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Aujourd'hui, il est incontestable que le formidable essor de l'agriculture amorcé dans les 
années 50, n'a pas été sans conséquence sur l'environnement: tension sur les ressources en eau 
et pollution de ces mêmes ressources. L'augmentation des rendements et de la productivité, 
grâce notamment à l'emploi massif d'engrais azotés et de pesticides, a eu pour conséquence la 
dégradation et la pollution diffuse des cours d'eau et des ressources souterraines. Ainsi, les 
composés organiques de synthèse (produits phytosanitaires ou pesticides) utilisés pour le 
traitement des cultures sont une source importante de dégradation des ressources en eau. Sous 
l'appellation "produits phytosanitaires" se cache une multitude de substances tels que les 
insecticides, herbicides, fongicides, dont la rémanence dans l'eau peut varier d'une molécule à 
l'autre. De manière générale, les organochlorés sont plus rémanents que les 
organophosphorés. De plus, ces substances peuvent s'accumuler au fil de la chaîne 
alimentaire. Ces polluants peuvent contaminer les ressources en eau par ruissellement ou 
infiltration. 
 
I.15. Réglementation ou normes sur les pesticides 
 

Bien que les composés toxiques tels que les pesticides, les toxines ou les hydrocarbures 
polyaromatiques soient présents en très faibles quantités, ils peuvent néanmoins être 
dangereux pour la santé humaine. Cette éventuelle toxicité a poussé les autorités législatives à 
établir des réglementations strictes. 

L'adoption par les instances internationales de normes très strictes concernant les 
pesticides a également pour objet de protéger l'environnement et les ressources en eau, en 
incitant la mise en œuvre de pratiques agricoles raisonnées pour promouvoir un 
développement agricole durable. 
 

Les normes ont été fixées par les spécialistes de santé publique selon un principe de 
précaution. Le critère directif de ce principe de précaution est de considérer, et donc de 
limiter, le risque potentiel de l'absorption d'une substance sur la durée de toute une vie 
(environ 70 ans). Ce principe implique que les seuils fixés pour les normes soient très bas, 
pour ne pas prendre de risque en terme de santé publique, en cas de dépassement accidentel. 
 

La directive européenne 98/83/CE du 3 novembre 1998, par le décret n° 2001-1220 du 
20 décembre 2001, codifié en 2003 dans le code de la santé publique (voir Memotec n°12), 
relative à la qualité des eaux destinées à la consommation humaine fixe à 0,10 µg/L la 
concentration maximale pour chaque type de pesticide identifié, avec une limite de 0,50 µg/L 
pour la concentration totale en pesticides, la norme européenne et française, nettement plus 
sévère, a pour but de protéger, en plus, l'environnement. Cette directive a été appliquée en 
droit français par le décret du 20 décembre 2001, désormais remplacé par la réglementation 
du 11 janvier 2007. 

 
Il existe en plus une restriction pour un groupe de produits particuliers, pour lesquels la 

limite est de 0,03 µg/L. Il s’agit de l’heptachloroépoxyde et heptachlore (insecticides à large 
spectre utilisé notamment contre les termites), de l’aldrine et de la dieldrine (insecticide). Les 
normes en vigueur sont jusqu'à 20 fois plus basses que les recommandations de l'Organisation 
Mondiale de la Santé (OMS). La valeur guide indiquée par l'OMS concerne la santé humaine. 

 Parmi les pesticides qui sont recherchés le plus fréquemment, une liste diffusée par 
l’OMS donne des valeurs guides reprises dans le tableau (I.1). 
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Tableau I.1. Liste des pesticides ciblés par l’OMS 
 

Pesticide 
Valeur 
guide 
(μg/L) 

Pesticide 
Valeur 
guide 
(μg/L) 

Pesticide 
valeur 
guide 
(μg/L) 

alachlore 20 1,3-dichloropropène 20 perméthrin
e 20 

aldicarbe 10 dibromure 
d’éthylène 

Données 
insuffisante

s 
propanil 20 

aldrine/dieldrine 0,03 heptachlore 0,03 pyridate 100 
atrazine 2 hexachlorobenzène 1 simazine 2 

bentazone 30 isoproturon 9 trifluralin 20 

carbofurane 5 Lindane 2 dichlorpro
p 100 

chlordane 0,2 Méthoxychlore 20 fénoprop 9 
chlorotoluron 30 métolachlore 10 microprop 10 

DDT 2 molinate 6 
1,2-

dichloropr
opane 

20 

1,2 dibromo-3-
chloropropane 1 pendiméthaline 20 2,4 DB 90 

 
En Algérie le contrôle des produits phytosanitaires a connu une évolution dans le temps. 

L’application du décret exécutif n° 06-141 du 20 Rabie El Aouel 1427 correspondant au 19 
avril 2006 et des dispositions de l’article 10 de la loi n° 03-10 du 19 juillet 2003 relatives à la 
protection phytosanitaire a permis de définir les valeurs limites des rejets d’effluents liquides 
industriel, ainsi que celles correspondant à la fabrication, l’étiquetage, l’entreposage, la 
distribution, la commercialisation et l’utilisation des produits phytosanitaires à usage agricole. 
Au terme de la loi, aucun produit phytosanitaire ne peut être commercialisé, importé ou 
fabriqué s’il n’a pas fait l’objet d’une homologation. L’article 3 énumère la liste des valeurs 
limites des rejets d’effluents liquides, ainsi, pour les substances toxiques bioaccumulables, la 
valeur limite est de 0,005 mg/L; pour les composés organiques chlorés elle est de 5 mg/L; pour 
les hydrocarbures aromatiques polycycliques elle est de 0,08 mg/L et pour le phénol l’indice 
de phénol est de 0,3 m/L. 

 

Les taux très bas, tels qu'ils existent, permettent en particulier aux sociétés de service 
des eaux de réagir avec efficacité dans les installations de traitement, soit en procédant à un 
arrêt du captage de l'eau où la pollution s'est produite et en se connectant sur une ressource de 
meilleure qualité, soit en procédant à un traitement d'urgence par l'usage de charbon actif pour 
neutraliser la pollution. 

 

Un dépassement de norme doit être, également, considéré dans le temps. Certaines 
conditions atmosphériques, telles que de fortes pluies, peuvent notamment provoquer un 
dépassement momentané des normes pesticides. Les taux très bas permettent au distributeur 
de prendre les mesures nécessaires pour y remédier. Avec les valeurs très basses des taux 
définis par les normes, un dépassement de quelques centièmes de microgrammes est très peu 
significatif et présente peu de risques pour la santé humaine. Cela dit, même à ces faibles 
doses, les mesures de remise en conformité avec la norme doivent être prises Par ailleurs, 
pour les dépassements durables et/ou récurrents, ce qui peut arriver dans certains endroits où 
la ressource est très dégradée, en particulier celles où le contexte de l'activité agricole s'est 
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beaucoup modifié, la réglementation européenne prévoit la mise en œuvre de programmes 
d'amélioration de la qualité des eaux par les pouvoirs publics: recherche de nouveaux 
captages, équipement des usines de traitement d'eau de filière permanente de traitement des 
pesticides. 

 
L’étude bibliographique met en évidence la présence de pesticides et certains produits 

pharmaceutiques dans les eaux naturelles. Ces pesticides représentent un groupe de 
substances d’une variété considérable, tant par leurs caractéristiques physico-chimiques que 
par leur toxicité. Toutes les informations montrent que moins de 1 % des pesticides appliqués 
sur les différentes sortes de terrains atteint les parasites cibles, la grande majorité étant 
dispersée dans l’environnement aquatique par l’intermédiaire de l’écoulement agricole ou des 
eaux pluviales. Ainsi, le non respect des bonnes pratiques agricoles peut entraîner la 
contamination des trois compartiments de la biosphère, à savoir: l’eau, le sol et l’air, le cycle 
géochimique des pesticides est très complexe car ils peuvent être retrouvés à tous les niveaux. 

 
Les pesticides et quelques produits pharmaceutiques, sous forme de traces, tels que les 

antibiotiques, les anti-épileptiques, les anti-inflammatoires les antidépresseurs et les 
médicaments vétérinaires (hormones et antibiotiques) sont devenus parmi les polluants 
organiques les plus fréquemment trouvés dans les eaux naturelles (lacs, rivières, ruisseaux et 
eau du robinet). Un grand souci s’est développé au sujet des effets possibles et répercussions 
néfastes de telles substances sur la santé humaine et sur l’environnement, même si elles sont à 
l’état de traces, à cause de la bioaccumulation dans les tissus vivants. Leur élimination s’avère 
donc une réelle nécessité. Pour ce faire, sachant que les méthodes classiques ne détruisent pas 
les polluants mais les déplacent uniquement vers un autre milieu (cas de l’adsorption), 
différents procédés ont été proposés et utilisés, tels que les POAs où l’oxydation des 
composés organiques en milieu aqueux peut être réalisée par l’intermédiaire des radicaux 
hydroxyles, ces derniers sont des entités générées in situ par plusieurs procédés d’oxydations 
avancées, ils présentent un fort pouvoir oxydant et une très grande réactivité vis-à-vis de la 
plupart des composés organiques. Une comparaison des performances de certain de ces 
procédés a été réalisée. 
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CHAPITRE II 
 

PROCEDES D’ELIMINATION DES POLLUANTS ORGANIQUES 
 

II.1. Méthodes d’épuration de l’eau 
 

 Les pesticides, les produits pharmaceutiques et les métaux lourds représentent une 
menace réelle pour les ressources en eau. Cette pollution affecte en priorité les eaux de 
surface, où l’on observe une présence de ces différentes matières organiques sur l’ensemble 
des cours d’eau. La dépollution d’eaux usées urbaines, industrielles et agricoles peut être 
réalisée par différents procédés qui sont actuellement bien maîtrisé à l’échelle du laboratoire 
et appliqués à grande échelle incluant les traitements physico-chimiques et biologiques. 
 
II.1.1. Historique du traitement de l’eau 
 

Dans la deuxième moitié du XIXe siècle, Pasteur fonda la microbiologie. Son 
affirmation: "nous buvons 90 % de nos maladies", institue une nouvelle définition de l’eau 
potable et ouvre la voie aux traitements. Dans les années 1950, à la faveur de la 
reconstruction, les grandes agglomérations qui prévoyaient une croissance de leur population 
adoptèrent la "filtration rapide". Elle permettait de répondre à l’augmentation de la demande 
en eau potable et nécessitait une emprise au sol bien inférieure à la filtration lente. Le dioxyde 
de chlore commence à être utilisé. Plus cher que le chlore, il est également plus performant en 
terme de goût. L’ozone également, est réintroduit dans la filière de traitement de l’eau 
potable. 
 

Une nouvelle étape est franchie dans les années 1970 avec la mise au point des filières 
de traitements biologiques. Ces dernières utilisent des bactéries cultivées pour se nourrir des 
substances indésirables (El Bakouri et al., 2010; Majeau et al., 2010; García-Ripoll et 
al.,2009; Ballesteros et al., 2008; Parra et al., 2002). Elles peuvent s’attaquer aux nouvelles 
pollutions des ressources en eau. Les charbons actifs et les zéolites synthétiques trouvent 
également de nouvelles applications dans la chaîne du traitement (Ivancev-Tumbas et al., 
2010; Salman et al., 2010; Foo et al., 2010; Wen-Tien et al., 2009; Hameed et al., 2009). 
 

Enfin, au cours des années 1990, apparaissent les procédés de filtration sur membranes 
ultrafines (ultrafiltration, nanofiltration...) (Lebleu, 2007; Jae-Hoon Choi et al., 2008; Dong 
Bing-zhi et al., 2008; Yoon et al., 2009; Weihai et al., 2010), utilisés dans certaines usines 
comme filière de traitement. Il s’agit d’un "tamisage" extrêmement fin: l’eau passe au travers 
de membranes percées de pores d’un diamètre allant du micromètre au nanomètre. Ces 
procédés de filtration ont montré leur efficacité pour l'élimination des pesticides, mais ces 
technologies ne sont pas encore très répandues dans les unités de production d'eau potable, 
notamment du fait de leur coût de mise en place. 
 

L'utilisation des pesticides a fait l'objet ces dernières années d'une prise de conscience 
de plus en plus nette, du fait de l'accroissement du taux retrouvé dans les eaux brutes 
souterraines ou superficielles. 
 

L'eau, doit être la plus contrôlée de tous les produits alimentaires avec de nombreuses 
analyses tant sur les eaux brutes pour vérifier l'état de la ressource avant de la puiser qu'au 
niveau de la production, dans la phase de traitement sans oublier ceux effectués sur le réseau 
de distribution.  
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Les traitements curatifs, c'est à dire la neutralisation des pollutions au cours du cycle 
de production d'eau potable, doivent être bien maîtrisés, en particulier, par l'utilisation en 
premier lieu de techniques classiques tel que le charbon actif. Mais, doter toutes les stations 
de traitement de l'eau potable de filières de traitement des pesticides aurait, si les mesures 
préventives étaient insuffisantes, vues les normes extrêmement sévères établies par l'Union 
Européenne et les seuils fixés par l'OMS, (1991), un impact direct et important sur le prix du 
mètre cube pour le consommateur final. Il est donc impératif que pour maintenir cette qualité 
et respecter les normes, la préservation des ressources est une impérieuse nécessité. 
 

La solution majeure pour enrayer ce phénomène est la prévention. Développer des 
pratiques agricoles plus raisonnées, ce qui est la tendance actuelle d'un nombre croissant 
d'agriculteurs, même si beaucoup de chemin reste encore à parcourir, modifier les pratiques 
de désherbage des bordures d'autoroute, des talus et des voies ferrées, qui sont aussi des 
causes importantes de diffusion des pesticides, mais aussi l'utilisation domestique de ces 
mêmes produits. Supprimer l'utilisation de certains pesticides dont on pense que la nocivité 
peut être préjudiciable à la santé, ou en réglementer plus strictement la vente et l'utilisation, ce 
qui est déjà le cas pour beaucoup d'entre eux. 

 
II.1.2. Dégradation des pesticides 

 

La dégradation peut être d´ordre biotique ou abiotique mais il est assez difficile de les 
distinguer car un même sous-produit peut avoir pour origine, pour une part un processus 
biotique et pour une autre, un processus abiotique. La dégradation d’un pesticide se produit 
quand ce dernier est décomposé en plus petits composés et éventuellement en dioxyde de 
carbone et en eau à travers des réactions photochimiques, chimiques ou biologiques (Chong 
Meng et al., 2010; Liotta et al., 2009; Herrmann, 1999; Barbash et al., 1996; Freed, 1981). 
 

La dégradation des pesticides s´accompagne de l´apparition de plusieurs sous produits 
appelés métabolites, chacun de ces derniers possède ses propres propriétés chimiques, ce qui 
provoque des modifications de leur toxicité et de leur comportement dans les sols par rapport 
á celui de la molécule mère, sa capacité d’adsorption et sa résistance à la dégradation. Dans 
certains cas les métabolites peuvent être plus toxiques et/ou persistants que le pesticide lui-
même (Malato et al., 2009). Dans la plupart des cas, la nature de ces métabolites est souvent 
inconnue (Kearmy et al., 1987). 

 
II.1.3. Les procédés d’élimination des pesticides 

 

Les entreprises de l'eau doivent mettre en œuvre, lorsque cela s'avère nécessaire, des 
procédés permettant de respecter les normes fixées pour les eaux de consommation en matière 
de pesticides. C'est le cas dès lors que la ressource utilisée présente une teneur en pesticides 
supérieure aux maximums autorisés. Afin que l'eau en sortie d'usine soit conforme aux 
critères de qualité de l'eau potable, certaines mesures ou certains traitements sont mis en 
œuvre pour limiter cette teneur. 

 

Le traitement d’une eau brute dépend de sa qualité, laquelle est fonction de son origine 
et peut varier dans le temps. Depuis quelques années, les industriels du traitement de l’eau se 
sont donc orientés, pour assurer l’élimination de ces micropolluants organiques, vers 
l’application de systèmes aussi bien classiques que complexes dans le milieu à traiter. 
 

Les traitements classiques tels que l’adsorption sur charbon actif en grains ou en 
poudre (Foo et al., 2010; Liu et al., 2010; Salman et al., 2010; Wen-Tien et al., 2009; 
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Hameed a,b et al., 2008; Hu et al., 1993) et l’extraction par solvant (Xu et al., 2006) 
éliminent en moyenne 50 % des pesticides, mais pour atteindre le taux fixé par les normes 
(0,5 µg/L), il est indispensable de recourir à des traitements spécifiques. Ces pesticides sont 
éliminés soit par des procédés abiotiques, soit par des procédés biotiques ou encore par des 
procédés d’oxydation avancée (POAs) basés sur la génération et l’utilisation d’un oxydant 
très fort qui est le radical hydroxyle. Ce dernier peut être produit par différents procédés 
(Chong et al., 2010; Gaya et al., 2008; Kavita et al., 2004; Chiron et al., 2000; Andreozzi 
et al., 1999; Herrmann, 1999; Dussert, 1997; Mills et al., 1997; Safarzadeh-Amiri et al., 
1996; Galze et al., 1992,): chimique, photochimique, biologique ou électrochimique. 

 
II.1.3. 1. Traitements physiques 

 

 Il s’agit des procédés qui regroupent les technologies membranaires, les techniques 
d’adsorption, d’échange d’ions et des procédés de séparation solide-liquide (précipitation, 
coagulation, floculation et décantation). Ces techniques ont été largement utilisées pour 
l’élimination des métaux lourds et des pesticides en solutions aqueuses (Ahmaruzzaman et 
al., 2010; Santos et al., 2006; Chan et al., 2005; Chakir et al., 2002; Aboulfadl et al., 
2001a,b; Walcarius et al., 2001; Andreozzi et al., 1999; Lefebvre et al., 1993). 

 
a. Adsorption/immobilisation 
 

L’adsorption sur du charbon actif est le traitement physique le plus utilisé à l’heure 
actuelle, car il possède une bonne capacité d’adsorber les composés organiques ou 
inorganiques. Le charbon actif se présente sous forme de poudre ou en granulés, le choix de 
ceux-ci se fait suivant leur nature, leur structure ainsi que leur surface spécifique. Son 
utilisation en traitement des eaux est large du fait que sa fabrication n’est pas coûteuse et sa 
régénération est assez facile.  
 

Les pesticides peuvent être immobilisés par adsorption dans les particules du sol ou 
piégés par des plantes. Ces deux processus irréversibles isolent le pesticide et par conséquent 
arrêtent sa migration dans l’environnement. L’adsorption fait référence à l’attachement du 
pesticide par les particules du sol. Le taux d’adsorption est influencé par les caractéristiques 
du sol et la nature du pesticide. Généralement l’adsorption croit avec l’augmentation de la 
teneur en matière organique dans le sol (Abu-Lail et al., 2010; Hassanien et al., 2010; Sotelo 
et al., 2002; Huart et al., 1993; Farmer et al., 1987; Bovey et al., 1978), la teneur en argile, 
et sa capacité d’échange cationique. Elle décroît avec l’augmentation du pH, de l’humidité du 
sol et de la température. 
 

b. Extraction par solvant 
 

Les matières organiques se dissolvent dans certains solvants organiques plus 
facilement que dans l’eau. Lorsqu’une eau résiduaire chargée de produits organiques est mise 
en contact avec de tels solvants, il s’établit avec le temps un état d’équilibre. Ce procédé 
s’applique surtout pour les métaux nocifs sous forme d’ions tels que les métaux lourds, les 
ions cadmium, arséniates, Kuan et al., 2010; Kedari et al., 2009; Stepnowski et al., 2005; 
Kabra et al., 2004). 
 
II.1.3.2. Traitements abiotiques ou chimiques 

 

La dégradation chimique est une décomposition conduite par des réactions chimiques, en 
l’absence d´activité biologique, incluant l’oxydation (réaction avec l’oxygène ou l’ozone), 
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l’hydrolyse (réaction avec l’eau), et la dissociation (libération de groupes chimiques de la 
molécule mère) par photolyse. L’importance de ces réactions chimiques pour la dégradation 
des pesticides dans les champs n’est pas bien établie (Kearmy et al., 1987). Il existe 
plusieurs procédés de traitements chimiques, ce sont des procédés d’oxydation ou de 
radiations UV. 

 
a. Oxydation par l’oxygène de l’air 

 

L’action directe de l’oxygène de l’air sur les pesticides est pratiquement 
imperceptible. Par contre, l’oxydation par l’oxygène est favorisée dans le traitement 
biologique en présence des bactéries à température favorable, provoquant la biodégradation 
des composés phénoliques. Cependant, il faut veiller à ce que cette prolifération bactérienne 
ne vienne pas nuire au goût de l’eau ou provoquer des obstructions dans les canalisations ou 
autres. 

 
b. Oxydation par l’ozone 

 

L’ozone est un oxydant très efficace et très puissant, son potentiel chimique est de 
(2,07 V); il est préférable au chlore pour son utilisation dans le traitement des eaux potables 
car le chlore possède un potentiel chimique plus faible (E(Cl2)=1,36V) ) (Guittonneau et al., 
1990), aussi, lorsque les eaux sont désinfectées par chloration, certains pesticides peuvent être 
transformés en composés plus toxiques que la molécule mère (Ghillaume M., 1999); 
Bahnemann et al., (1993)ainsi que  Tzitzi et al., (1994) et Szpyrkowicz et al., (2001) ont 
montré que l’oxydation s’arrête après quelques étapes et les composés organiques ne sont pas 
totalement dégradés. Le pH joue un rôle important dans la détermination des doses d’ozone à 
utiliser; elle double quand le pH passe de 7 à 12 (Masschelein, 1997). 
 

L'ozone se décompose rapidement en dioxygène et oxygène atomique, il doit être produit 
impérativement sur le site avant son utilisation. Sous atmosphère humide, l'atome d'oxygène 
réagit avec l'eau pour former des radicaux hydroxyles (II.3), en phase aqueuse, l’oxygène se 
recombine pour produire du peroxyde d'hydrogène (II.4). L'ozone dégrade les substances 
organiques dissoutes par attaque électrophile très sélective sur les liaisons insaturées des 
alcènes et composés aromatiques ou par réaction indirecte des radicaux libres, (Chiron et al., 
2000; Bower et al., 2000). 
 

3 2O O O→ +             (II.1) 
 

2O H O(g) 2HO•+ →             (II.2) 
 

 

2 2O H O(l) H O+ → 2                   (II.3) 

La décomposition rapide de l’ozone en oxygène ainsi que la génération de sous- produits 
récalcitrants et toxiques (Yediler et al., 2000; Ince et al., 2001; Alvares et al., 2001) sont les 
principaux inconvénients quant à son utilisation. De plus l'ozonation est limitée par la très 
faible solubilité de O3 dans l'eau: environ 0,1 mM à 293 K, (Lide, 1999), et son transfert de 
masse est un facteur limitant. 
 

c. Hydrolyse 
 

L´hydrolyse est définie comme étant une réaction des molécules avec l´eau. C`est 
une réaction importante dans les eaux usées, à l´interface sédiments/eau des lacs et des 
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rivières et dans les eaux souterraines (Weber et al., 1990; Tchobanoglous et al., 1987). Dans 
les eaux de surface, elle apparaît souvent comme étant très lente, mais elle peut être 
influencée par la température, le pH et par la salinité ou par la teneur en matière organique de 
l’eau qui augmente la solubilité des pesticides notamment par complexation avec les 
substances humiques. 
 
II.1.3.3. Traitements biotiques 

 

Les procédés d’épuration par voie biologique sont communément utilisés pour le 
traitement des eaux résiduaires urbaines par l’action combinée des micro-organismes 
(bactéries) et de facteurs physico-chimiques. Ces procédés ne sont pas toujours applicables 
sur les effluents industriels en raison des fortes concentrations de polluants, de la toxicité ou 
du caractère réfractaire des matières organiques à éliminer (faible biodégradabilité). La 
dégradation microbiologique est une décomposition par des micro-organismes. Différents 
microorganismes vivants, disposant d´un ensemble d´enzymes qui agissent comme 
catalyseurs des réactions de catabolisme et de nombreuses matières actives, peuvent dégrader 
différents pesticides, et par conséquent, le taux de dégradation microbiologique dépend de la 
population microbienne dans une situation donnée (Voos et al, 1997; Mc Call et al., 1983). 
Les conditions du sol qui maximisent la dégradation microbiologique incluent la chaleur, 
l’humidité et la grande teneur en matière organique (Bollag et al., 1979; Richard et al., 
1986). 
 

Notons que les études sur les pesticides se focalisent sur les substances actives utilisées 
dans les produits commerciaux, alors que la majeure partie du produit se compose 
d’adjuvants, permettant de répandre la substance active sur les surfaces ciblées, il est donc 
important de savoir que l’utilisation d’adjuvants, souvent des composés phénoliques, est 
préoccupante (Krogh et al., 2003) et nécessite aussi des études sur leur devenir dans les 
écosystèmes. 

 
II.1.3.4. Procédés d’oxydation avancés (POAs) 

 

Durant ces deux dernières décennies, de nouvelles réglementations concernant les 
produits toxiques sont devenues nécessaires étant donné l’augmentation des risques sur la 
santé publique et sur l’environnement (OMS, 1991 et 1994; EPA, 2007). Plusieurs 
technologies de traitement ont été alors développées dans le but de faire face à ces problèmes. 
Ces différentes technologies sont basées sur l’oxydation des polluants réfractaires aux 
traitements cités précédemment produisant ainsi des intermédiaires qui sont plus facilement 
biodégradables. Ces procédés incluent les procédés d’oxydation chimique (O3, O3/ H2O2, 
H2O2/Fe2

+) (Duguet et al., 1989; Staehelin et al., 1982; Hernandez et al., 2002; Malato et 
al., 2002); la dégradation photochimique (UV/O3, UV/H2O2, UV/H2O2/Fe2

+) et la 
photocatalyse (TiO2/UV; TiO2/UV/H2O2) (Andreozzi et al., 1999; Chiron et al., 2000; 
Chong et al., 2010). 
 

Parmi ces technologies on note les Procédés d’Oxydation Avancés (POAs) 
(Tennakone et al,. 1997; Mokrini et al., 1997; Azbar et al., 2004). Ces procédés sont basés 
sur la génération par absorption d’un rayonnement électromagnétique de longueur d’onde 
appropriée (Wan et al., 1994; Kochany et Meguire, 1994; Herrmann, 1999) d’un oxydant 
très réactif et non sélectif: le radical hydroxyle, ce dernier intervient dans l’élimination aussi 
bien des contaminants existant dans les systèmes aqueux que gazeux (Lhomme et al., 2008; 
Chang et al., 2000; Legrini et al., 1993). Le succès des POAs est attribué spécifiquement aux 
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radicaux hydroxyles HO·, qui permettent d’obtenir des vitesses de réactions extrêmement 
rapides (Legrini et al., 1993; Huang et al., 1993; Herrmann, 1999; Chang et al., 2009). Ce 
dernier peut être produit par différents procédés: chimique, photochimique biologique, 
électrochimique (Braun et al., 1986; Buxton et al., 1988; Galze et al., 1992; Safarzadeh-
Amiri et al., 1996; Dussert B.W.,1997)., Les sources de radicaux hydroxyles basés sur 
l’oxygène proviennent d’oxydants puissants (HO·, O, O3, H2O2) (Chen-Yu et al., 2009), 
Craig et al., 1990) sans halogène ni métal afin d’éviter la formation en présence de matériaux 
organiques des trihalométhanes cancérigènes, (Guivarch E.Z., 2004; Rook J.J., 1974). 
 

Les mécanismes d’oxydation associés aux POAs peuvent être soit homogènes soit 
hétérogènes. Les systèmes homogènes utilisent une combinaison de H2O2, d’ozone, et des 
rayonnements UV; les systèmes hétérogènes correspondent à la combinaison de 
rayonnements UV et d’un semi-conducteur tels que le dioxyde de titane (TiO2), l’oxyde 
ferrique (Fe2O3), le sulfure de cadmium (CdS), le sulfure de zinc (ZnS) ou l’oxyde de zinc 
(ZnO), (Chakrabarti et al., 2004; Bahnemann, 1999, Karunakaran et al., 2009; 
Hoffman et al.,1995, EPA, 2007). Les procédés homogènes et hétérogènes introduisant  les 
rayonnements UV sont décrits comme étant des procédés photochimiques (EPA, 2007). 

 
a. Photolyse 

 

La photolyse peut se produire par absorption des photons issus de la lumière solaire à la 
surface des eaux superficielles, du sol ou des plantes. Deux modes de photolyse peuvent être 
envisagés: direct et indirect (Dantas et al., 2010; Lanao et al., 2010; Lichtenthaler et al., 
1990; Bedding et al., 1989; Mansour et al.,1989; Miller et al., 1983). 
 

1. Photolyse directe: Elle se produit quand le polluant lui même absorbe la 
lumière, dans ce cas le polluant doit avoir une forte absorption pour la lumière d’excitation et 
un rendement quantique suffisant. Le polluant se dissocie par excitation UV (λ< 400 nm) 
selon le processus décrit par les équations (II.4 à 6): 

 
R hv R∗+ →           (II.4) 

 

2R O (dissous) R O∗ ++ → 2
• • −+           

(II.5) 
 

 

R produits+ • →           (II.6) 
 
2. Photolyses indirecte ou induite: Elle intervient quand le polluant est soumis à 

l´attaque d´espèce actives générées lors de l´irradiation des substances absorbantes présentes 
dans l´environnement. Ces substances sont susceptibles d´agir comme sensibilisateurs ou 
précurseurs d´espèces réactives (radicaux •OH, oxygène singulet 1O2, électron hydraté e- 
aq…) capables de transformer les polluants organiques, ou par transfert d´énergie ou 
d´électron. 
 

Ainsi, de nombreuses études ont montré que la photolyse était un procédé efficace pour 
le traitement de certains polluants organiques qui absorbent la lumière du soleil dans le visible 
et dans la région UV (Dantas et al., 2010; Calza et al., 2008; Baker et al., 1971). Le 
benzo(a)pyrène disparaît en solution diluée après une journée d’exposition à la lumière solaire 
(Miller et al., 1988), cependant, certains produits d’oxydation formés sont parfois plus 
toxiques que les composés parents (Mallakin et al., 1999). Gurol et al., (1987) ont montré 
que les rayonnements UV couplés à l’oxygène donnent des réactions radicalaires dans l’eau 
produisant des radicaux tels que: HO· et HO2

·. 
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Le traitement des produits organiques par photolyse a été plus ou moins abandonné en  
raisons du faible rendement, des coûts très élevés de fonctionnement, de la faible fiabilité du 
matériel et des problèmes de maintenance, (Guivarch E.Z., 2004). 
 

b. Procédé H2O2/UV 
 

Le peroxyde d’hydrogène génère des radicaux hydroxyles par simple irradiation à 
une longueur d’onde inférieure à 360 nm et coupure homolytique de la liaison O-O, selon les 
réactions (II.7 et 8): 

 
2 2H O hv 2HO•+ →           (II.7) 

 
 

HO polluant organique produits• + →           (II.8) 
 

L’utilisation de ce procédé pour la dégradation oxydative des polluants organiques 
dissous ou dispersés en milieu aqueux présente en comparaison avec d’autres méthodes de 
traitements chimiques ou photochimiques de l’eau un avantage certain. Stephan et al., 1996), 
ont démontré que parmi les avantages de ce procédé en plus de la disponibilité commerciale 
de l’oxydant, sa stabilité thermique et son stockage in situ, une vitesse d’oxydation élevée, 
même si son efficacité est moindre à cause de la faible valeur du coefficient d'extinction 
molaire de H2O2, un domaine d’application assez large concernant les pesticides et un 
équipement assez simple et de dimension convenable pour le procédé. 
 

Notons que la production des radicaux est affectée par les conditions de milieu telles 
que la température, le pH, la concentration en H2O2 et la présence de consommateurs de 
radicaux (H2O2 lui-même en forte concentration), (Hong et al., 1996). 
 

c. Procédé O3/UV 
 

L’ozone est un agent oxydant très efficace pour l’élimination des polluants 
organiques et le traitement des eaux potables (ozonation), il est généralement préféré à la 
chloration car il a un potentiel oxydant plus élevé que le chlore (son potentiel d’oxydation 
varie entre 2,07ev et 2,8 eV (Chiron et al., 2000), c’est un procédé évolué pour le traitement 
de l’eau car il permet une destruction efficace des composés toxiques et réfractaires aux autres 
méthodes de traitement (Glaze et al., 1982; Esplugas et al., 1994; Mirat et al., 1997). Khan 
et al., (1985) ont montré que la vitesse d’oxydation du système ozone/UV est 1000 fois 
supérieure à celle où seul l’ozone est utilisé. 
 

Cependant sa seul utilisation comme moyen d’oxydation est relativement lente et peu 
efficace, malgré le processus radicalaire, l’oxydation s’arrête après quelque étapes et les 
composés organiques ne sont pas totalement dégradés, il est donc nécessaire de combiner 
cette méthode avec une autre méthode d’activation à savoir: la longueur d’onde de 
l’irradiation appliquée, la présence de H2O2 ou une forte élévation du pH (Sauleda et al., 
2001; Hernandez et al., 2002)). Certains auteurs ont montré que la vitesse d’oxydation du 
système O3/UV est 10 à 1000 fois supérieure à celle obtenue lorsque l’ozone est utilisé seul 
(Milano et al., 1995). 
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d. Procédé O3/ H2O2/UV  
 

Le procédé O3/ H2O2/UV a été étudié par Peyton et al., (1990), Khan et al., (1985) 
et Acero et al., (2002). Le mécanisme réactionnel conduit à la génération de radicaux HO• . 
Ces radicaux sont considérés comme étant les principaux intermédiaires qui initient la 
dégradation oxydative. 

L’addition de H2O2 conduit à une nette accélération de la réaction due à la 
production dominante des radicaux HO• . Ce processus a pu être amélioré par la génération 
photochimique des radicaux , (Hager et Loven, 1987). HO•

 
3 2 2 2O H O hv O H O+ + → + 2

2

            (II.9) 
 

3 2 2 2O H O HO HO O• •+ → + +           (II.10) 
 

2 2H O hv 2HO•+ →             (II.11) 
 

HO polluant organique produits• + →           (II.12) 
 

De nouvelles données suggèrent que le travail expérimental relatif au procédé 
O3/H2O2/UV est principalement consacré au développement industriel (Wallace et al., 1988). 

 
e. Procédé Fenton (Fe2+ / H2O2) 

 

Fenton décrivit à la fin du 19e siècle que le fer ferreux favorisait fortement 
l’oxydation de l’acide maléique par le peroxyde d’hydrogène en milieu acide, (Fenton H.J.H., 
1894). Des travaux ultérieurs ont montré que la combinaison de H2O2 et de Fe2+ nommé 
"réactif de Fenton", était un oxydant efficace pour une grande variété de substrats organiques 
notamment des alcools, éthers, colorants, phénols, pesticides, aromatiques polycycliques, 
(Hameed et al., 2009; Hermosilla et al., 2009; Kesraoui et al., 2008; Malato et al., 2002; 
Rodriguez et al., 2002; Gaillard et al., 2001; Benitez et al., 2001; De Heredia et al., 2001; 
Bandara et al., 1996; Spadaro et al., 1994). Quarante ans plus tard, Haber et al., (1934) 
identifiaient le radical hydroxyle comme étant l’espèce oxydante de la réaction (II.13) et 
communément appelée réaction de Fenton, (Kiwi et al., 2000): 
 

2 3
2 2 2Fe H O H Fe H O HO+ + ++ + → + + • , (k = 55 L/mol.s)       (II.13) 

 
Le réactif de Fenton possède trois caractéristiques attractives pour le traitement des 

composés organiques : les radicaux hydroxyles produits dans la réaction (II.13) réagissent très 
rapidement. Les réactifs sont simples à manipuler et sans danger pour l'environnement. Les 
produits finaux (H2O, CO2, ions minéraux et hydroxydes ferriques) n'introduisent pas de 
pollution supplémentaire. 
 

Les radicaux hydroxyles réagissent très rapidement sur les composés organiques 
suivant des mécanismes détaillés, pour conduire à la minéralisation de la matière organique. 
Mais ce procédé est limité par la non régénération du catalyseur et nécessite donc un apport 
constant en réactif. Ce qui contraint à approvisionner en continu le milieu en peroxyde 
d'hydrogène et peut alourdir les coûts de traitement, Guivarch E.Z., (2004). 
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f. Photocatalyse hétérogène 
 

 L'oxydation photocatalytique utilise un semi-conducteur comme catalyseur et une 
source naturelle ou artificielle de rayonnement (Chong et al., 2010; Gaya et al., 2010; 
Daneshvar et al., 2007; Chiron et al., 2000; Herrmann J.M., 1999; Legrini et al., 1993). 
 

 C’est une technologie destructive, non sélective qui permet la minéralisation complète 
d’une large variété de polluants organiques en eau et en dioxyde de carbone (Brezová et al., 
1991; Weir et al.,1993). Compte tenu de la forte réactivité du radical HO· sur de nombreuses 
classes de composés organiques, celui-ci se comporte comme un réactif oxydant très peu, 
voire non sélectif. Cette propriété est intéressante dans le cas du traitement des eaux usées, car 
elles ont la plupart du temps une composition très hétérogène, ce procédé semble être une 
alternative prometteuse pour la destruction des micropolluants organiques présents dans 
l’environnement.  
 
II.1.3. 5. Sonolyse 
 

C’est une technique nouvelle utilisant les ultrasons pour dégrader des polluants en 
milieu aqueux. La propagation d’ultrasons de fréquences allant de 15 à 100 MHz dans l’eau 
conduit à la formation de micro-bulles (Macounova et al., 1998), à l’intérieur desquelles 
règnent des conditions extrêmes de température et de pression qui conduisent à la dissociation 
de l’eau et à la production de d’espèces oxydantes tels que les radicaux HO·, HOO· (Harada 
H., 2001; Ragaini V., 2001;  Katsumata et  al., 2010; Pétrier et al., 2010; Dehghani et  al., 
2010). 
 
II.2. Photocatalyse hétérogène 
 

 Le procédé de photodégradation catalytique a reçu beaucoup d’attentions ces dernières 
années dans le cadre du traitement de l’eau pour l’élimination de microquantités de polluants 
organiques difficilement réductibles par les procédés classiques (Ollis et al., 1985; Matthews 
R.W., 1988 & 1990; Legrini et al., 1993; Hoffmann et al., 1995; Safarzadehet-Amiri et al., 
1997; Hoon Hyung et al., 2009). Plus récemment, la photocatalyse s’est également montrée 
efficace pour la purification de l’air (Matthews, 1990; Hagfeldt et al.,1995; Blake D.M., 
2001; Jo et al., 2002; Park et al., 2004; Grassian, 2005; Doucet et al., 2007; Tomašić et al., 
2008; Vincent et al., 2009; Balzhinimaev et al., 2010; Rao et al., 2010) (élimination des 
odeurs et/ou composés organiques volatils). Dans ce procédé, un semi-conducteur possédant 
une structure électronique à bande interdite (généralement le dioxyde de titane: TiO2) absorbe 
la lumière sous forme de photons émis sur  toute la gamme de longueurs d’onde de la région 
des UV (λ < 380 nm) (Mills et al., 1998; Andreozzi et al.,1999; Herrmann et al., 2002; 
Malato et al., 2002). Ainsi, ce semi-conducteur est soumis à un rayonnement de photons 
d’énergie au moins égale à celle de la bande interdite et convertit l’énergie photonique en 
énergie chimique par un système redox. La plupart des polluants organiques peuvent ainsi, en 
présence d’oxygène, être dégradés en espèces minérales non toxiques. Il s’agit donc d’un 
procédé à large spectre puisque l’attaque des polluants est non sélective. En outre, le 
catalyseur peut être excité par des photons dont la longueur d’onde se situe dans le domaine 
du proche ultraviolet, (un procédé solaire peut être envisagé, Malato et al., 2002; Malato et 
al., 2009; Blanco et al., 2009; Zapata et al., 2009; Klamerth et al., 2010).  
 

L’acte photocatalytique comprend deux étapes (Malato et al., 2009; Herrmann J.M., 1999 
& 1995; Fogler H.S., 1992):  
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- un processus de nature photophysique: l’absorption de la lumière excitatrice au sein du 
cristal de catalyseur, source d’espèces réactives mobiles migrant vers la surface 
(particulièrement des lacunes positives);  
 

- un processus de transfert: la diffusion du polluant vers la surface du catalyseur, un 
processus d’adsorption puis de réaction catalytique: la réaction en surface d’espèces 
adsorbées (le polluant à détruire et d’éventuels intermédiaires). 

 
 

 

 

 

Publications totales 
 

Brevets 

 
Nombre 

Année 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Figure.II.1. Evolution du nombre de publications et de brevets dans le domaine de la 
photocatalyse D.M. Blake, 2001. 
 

 La Figure (II.1) montre qu'une grande attention a été portée depuis ces dix dernières 
années au domaine de la photocatalyse. Cela s'explique en grande partie par le potentiel de ce 
type de traitement. En effet il ne nécessite pas de hautes températures car l'activation est 
photonique, le recyclage des composés n'est pas à envisager car lors de ce traitement, il y a 
minéralisation complète en CO2 et H2O du polluant dégradé, il permet de traiter de très faibles 
quantités de polluants, il peut aussi utiliser l'énergie solaire. Le catalyseur TiO2 utilisé est peu 
onéreux, stable, non polluant et relativement efficace et enfin, il utilise l'eau et  l'oxygène de 
l'air comme réactifs. 
 
II.2.1. Mécanismes réactionnels et mode d’action des radicaux hydroxyles 
 

Les POAs sont principalement basés sur la chimie des radicaux hydroxyles. Le radical 
hydroxyle HO· est le plus important réactif intermédiaire responsable de l’oxydation des 
composés organiques (Ollis et al., 1988; Legrini et al., 1993; Huang et al., 1993; 
Bahnemann et al., 2007; Guoliang et al., 2009; Helmja et al., 2009). Les radicaux 
hydroxyles peuvent dégrader les composés organiques essentiellement par trois mécanismes 
différents : 
 
Par abstraction d’un atome d’hydrogène : 
 

2RH+ HO          R   +  H O• •→                   (II.14) 
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Le radical libre  réagit ensuite avec l’oxygène moléculaire pour donner le radical 
peroxyde , initiant une séquence de réactions de dégradation oxydantes conduisant à la 
minéralisation complète du polluant. 

R•

ROO•

 
2R   +  O     ROO• → •

2

•

2 2

−

2 2

                 (II.15) 
 

2 2ROO   +  n(HO / O )    xH O + y CO• • →           (II.16) 
 

Par addition électrophile sur la double liaison : 
 
ArX  +  HO     HOArX• →                (II.17) 
 

2HOArX   +  n(O / HO )    HX  +  xCO + y H O• • →        (II.18) 
 
Par transfert d’électrons: 
 

RX+ HO          RX   +  OH• •−→                 (II.19) 
 

2RX   +  n(O / HO )    HX  +  xCO + y H O• • →         (II.20) 
 

Les radicaux hydroxyles étant des espèces très réactives et instables, ils doivent être 
produits de façon continue au moyen de plusieurs réactions: chimiques, photochimiques, 
biologique ou électrochimiques. Une classification des principaux procédés de production de 
ces radicaux est donnée dans le Tableau (II.1. 

 
Tableau.II.1. Classification des Procédés d’Oxydations Avancées 

 
H2O2/Fe2+ (Fe3+) Fenton 

H2O2/ Fe2+ (Fe3+)/UV Photo-Fenton (Photocatalyse homogène) 

TiO2/hν/O2 Photocatalyse hétérogène 

O3/UV Oxydation UV 

H2O2/UV Photochimie assistée 

Nouvelles technologies Electrochimie, Irradiation sous vide et 
Sonochimie (ultrasons) 

 
II.2.2. Catalyse hétérogène 
 

Un catalyseur est un solide qui a la propriété d’accélérer la vitesse de réaction d’une 
transformation chimique thermodynamiquement possible, (Pellizzetti et al., 1993; Fox et 
al.,1993; Hoffmann et al., 1995; Herrmann J.M., 1999; Tsai et al., 1997). Le catalyseur se 
retrouve en principe inaltéré à la fin de la réaction. La catalyse hétérogène est essentiellement 
un phénomène de surface. La vitesse rc d’une réaction catalytique se définit théoriquement 
comme le nombre de moles de réactif transformé par unité de temps et par une surface unité 
du catalyseur. La surface réelle d’une quantité donnée de catalyseur étant parfois difficile à 
connaître, dans la pratique il est préférable de définir rc par rapport à l’unité de masse de ce 
catalyseur: 
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(c
c c k

Er A exp g C
RT

⎛ ⎞= − ∗⎜ ⎟
⎝ ⎠

)                (II.21) 

 
Avec: Ac le facteur préexponentiel, Ec l'énergie d'activation apparente, R la constante 

des gaz parfaits, T la température et g(Ck) la fonction des concentrations. La réaction ayant 
lieu non pas dans tout le volume d’une phase fluide, mais à l’interface solide/fluide, la 
formation des espèces adsorbées actives implique un transport des molécules vers la surface, 
suivi d’adsorption. La réaction de surface donne des produits qui doivent d’abord se désorber 
du solide, puis migrer dans la phase fluide. Un cycle catalytique se déroule donc en quatre 
étapes: 
 

1) Phénomènes de transfert des réactifs vers la surface du solide : en régime permanent, 
la concentration d'une espèce réactive n'est pas homogène à travers tout l'espace du réacteur. 
En effet en catalyse, le catalyseur va jouer simultanément le rôle de pompe des réactifs et 
celui de source de produits formés et inversement en ce qui concerne la phase gaz. Ainsi un 
"courant de diffusion" s’établit donc au voisinage de l’interface solide/fluide, lorsque la 
consommation des réactifs sur la surface et la formation de produits provoquent dans cette 
région des gradients de concentration. La diffusion est un processus physique qui tend à 
égaliser les concentrations dans la phase fluide. Le flux N (mol.s-1.m-2) d’une substance (vers 
la surface du catalyseur) est proportionnel au gradient de concentration C de cette substance. 
Le facteur de proportionnalité, appelé coefficient de diffusion est beaucoup plus faible dans 
les liquides que dans les gaz. 

Le grain de catalyseur possédant une surface et une certaine porosité, la diffusion 
s'opère en deux étapes (Figure II.2): 
 

- diffusion externe dans le milieu entourant le grain. Ce dernier est entouré d'une 
couche laminaire immobile plus ou moins épaisse que les espèces doivent franchir. Ce film 
oppose donc une résistance au passage des molécules. Lorsque cette étape est limitante, la 
limitation est externe, 
 

- diffusion interne dans les pores du catalyseur. Il se crée une différence de 
concentration entre la surface du grain et le pore due à une résistance qu'oppose le milieux 
poreux au transfert du réactif. Lorsque cette limitation est limitante, elle est interne. Ces 
gradients dépendent d'une part du débit et d'autre part du régime de turbulence. En catalyse les 
conditions de fonctionnement doivent être de sorte que cette couche de diffusion soit 
d'épaisseur négligeable. 
 

2) Adsorption des réactifs sur le catalyseur: contrairement aux ions dont la charge est 
souvent la cause de fortes interactions, l’électroneutralité des molécules provoque plutôt de 
faibles interactions entre elles. Ces petites forces électrostatiques de type Van der Waals, 
malgré leur faible amplitude, peuvent être à l’origine de phénomènes d’adsorption. 
 

- La physisorption est l’interaction résultante de la somme des attractions entre une 
molécule libre et la surface d’un solide. Elles sont faibles et de type Van der Waals. L’énergie 
du système varie selon la distance entre la molécule et le solide; elle est nulle à une distance 
infinie et diminue lorsque la molécule s’approche de la surface du solide pour atteindre son 
minimum à une certaine distance d où le système est stable. 
 

- La chimisorption est l’adsorption qui se traduit par des ruptures de liaisons 
intramoléculaires et il y a formation de liaisons avec la surface. Ces espèces adsorbées 
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constituent des intermédiaires actifs qui, réagissant entre eux, permettront à la réaction de se 
dérouler suivant un mécanisme différent de l’activation soit thermique soit photonique. 
 

 
Figure.II.2. Limitation diffusionnelle interne et externe dans le cas d'une réaction 
exothermique. Evolution de la concentration en réactif et de la température lors du passage de 
la phase homogène (Ch, Th) à la surface du catalyseur (Cs, Ts) et lors de la pénétration à 
l'intérieur du grain de catalyseur (C, T), Foggler (1992). 

 

 
La vitesse d'adsorption rads peut être exprimée en fonction de la pression P ou de la 

concentration C du composé considéré de la forme : 
 

( ) ( )'
ads ads adsr K P 1 θ K C 1 θ= − = −                  (II.22) 

 
Où θ est le taux de recouvrement ; 
 

P est la pression du réactif ; 
 

'
adsK  et Kads sont les constantes de vitesse d'adsorption dépendant de la température et qui 

s'expriment selon la loi d'Arrhenius 
 

' a
ads ads

EK  ou K A exp
RT

⎛= −⎜
⎝ ⎠

⎞
⎟                   (II.23) 

 
Où Ea est l'énergie d'activation ; 
R la constante des gaz parfaits ; 
T la température en Kelvin ; 
A le facteur préexponentiel. 
 

Le phénomène d'adsorption est alors principalement dépendant de la concentration de 
l’espèce chimique et de la température donc du flux incident de molécules à la surface du 
catalyseur. L'affinité de la molécule avec le catalyseur est comprise dans les différentes 
constantes. 
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3) Réaction chimique entre réactifs adsorbés à la surface: 
 

 

Il est difficile de connaître les réactions qui se produisent à la surface du catalyseur. 
En effet, pour certains intermédiaires, les réactions sont généralement trop rapides et ils se 
transforment directement à la surface du catalyseur. Malgré les progrès des méthodes 
analytiques il reste délicat de les séparer et de les identifier clairement quand un grand nombre 
d'intermédiaires est formé. De plus, l'identification de toutes les espèces adsorbées intervenant 
réellement dans une transformation reste incertaine. 
 

4) Désorption des produits de la surface catalytique: 
 

Une réaction catalytique est une suite de réactions élémentaires se produisant à la surface 
du catalyseur sur des sites actifs pour former des produits qui se désorbent afin de libérer 
l'accès pour l'espèce à transformer. La vitesse de cette réaction de désorption rdes dépend 
directement du recouvrement de la surface et est de la forme : 
 

                        (II.24) ( )des desr K θ=
 

En conclusion, la catalyse est caractérisée par une grande spécificité dans l’interaction 
entre les molécules et le solide. La compréhension de l’acte catalytique nécessite entre autres : 

 

- de bien connaître la structure superficielle du solide, qui peut différer de sa structure 
massique ; 

 

- d’identifier les espèces adsorbées et, parmi elles, les intermédiaires actifs;  
 

- d’établir la séquence d’étapes élémentaires traduisant la filiation entre les 
intermédiaires actifs conduisant à la transformation; c’est l’objet de la cinétique. 
 
II.2.3. Principe de la photocatalyse 

 

Comme l’indique la figure (II.3), l’activation du semi-conducteur pour une réaction de 
photocatalyse est obtenue par l’absorption d’un photon d’énergie au moins égale à celle de la 
bande interdite Ebg entre la bande de valence BV et la bande de conduction BC du semi-
conducteur (Tang et al., 1994; Kayan et al., 1996). 

 

Il en résulte le saut d’un électron e- de la bande de valence vers la bande de 
conduction, avec la génération d’un trou positif h+ dans la bande de valence. L’électron e- et la 
lacune h+ produits peuvent soit se recombiner directement au sein du cristal, soit migrer et se 
recombiner à la surface, soit migrer individuellement jusqu’à la surface du catalyseur (Al-
Ekabi et al., 1993) où ils pourront respectivement participer à des réactions de type redox par 
une réaction de réduction des espèces "accepteurs d’électrons" et une oxydation  des espèces 
"donneurs d’électrons": un trou h+ de surface peut réagir avec un groupement hydroxyle 
adsorbé pour produire le radical hydroxyle, considéré comme étant un oxydant fort. Ainsi 
formé il oxydera à son tour le contaminant adsorbé, générant un produit d’oxydation 
photocatalytique (CO2, H2O, HCl ou des intermédiaires de réaction). 
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Figure.II.3. Réactions se produisant à la surface d'une particule de TiO2 lors de l'irradiation 

par des photons λ ≤ 411 nm pour le rutile et λ ≤ 385 nm pour l'anatase. 
 

Parallèlement, une lacune ou un électron peut également attaquer directement un 
contaminant adsorbé. Quant aux espèces oxygénées, dérivées de l’oxygène moléculaire et 
l'oxygène lui même, elles peuvent se combiner avec des électrons photoexcités de la bande de 
conduction et les capter, empêchant ainsi l’indésirable recombinaison des lacunes h+ et des 
électrons e-. Donc, pour qu’un semi-conducteur soit un photocatalyseur efficace, les différents 
processus électroniques d’interfaces mettant en jeu les électrons  e- et les trous h+, c’est-à-dire 
les réactions présentées sur la figure (II.3), doivent entrer en compétition de manière efficace 
avec les principaux processus de désactivation mettant en jeu la recombinaison des électrons 
et des lacunes positives. 
 
II.2.4. Semi-conducteurs 
 

a. Ensemble des photocatalyseurs et choix du dioxyde de titane 
 

Le catalyseur doit posséder certaines propriétés afin d’être en mesure de convertir 
l’énergie lumineuse fournie en énergie chimique. Ainsi les semi-conducteurs possèdent les 
propriétés adéquates à la réaction. En effet, leur non-stoechiométrie leur confère certaines 
propriétés électriques. Contrairement aux conducteurs qui possèdent un continuum dans leurs 
niveaux d'énergie, leur structure électronique est caractérisée par une bande de valence 
remplie d’électrons et une bande de conduction vide comme les isolants mais contrairement à 
eux, la différence d'énergie entre ces deux bandes peut être franchie par un électron si 
suffisamment d'énergie lui est transmise. Ainsi, un photon d’une énergie supérieure ou 
égale à la bande interdite (gap) entre la bande de valence et la bande de conduction est 
absorbé par un semi-conducteur, celui ci voit un de ses électrons franchir le gap et passer dans 
l’état d’énergie supérieure, c’est à dire la bande de conduction. Les photocatalyseurs 

hν

 

34



CHAPITRE II                                                                       PROCEDES D’ELIMINATION DES POLLUANTS ORGANIQUES 

susceptibles d’être utilisés sont : TiO2, ZnO, CdS, ZnS, WO3, SrTiO3, SnO2, et Fe2O3. Tous 
ont été étudiés mais le semi-conducteur TiO2 (dioxyde de titane), sous sa forme cristalline 
anatase, est fréquemment cité comme étant le plus actif pour la photodégradation des 
polluants organiques. Dans la plupart des cas et surtout pour des hydrocarbures légers, une 
minéralisation complète des composés organiques est observée (Zhao et al., 2003; Benoit-
Marquié et al., 2000; Kirchnerova et al., 2005). 

 

 
 
Figure.II.4. Situation et largeur de la bande interdite de chaque semi-conducteur comparé aux 

Potentiel relatif à une électrode d’hydrogène standard 

 potentiels des couples de l'eau et de l'oxygène (Mills, 1993). 
 

Contrairement à tous les autres semi-conducteurs représentés sur la figure (II.4), le 
TiO2 a une bande de valence qui possède un potentiel oxydoréducteur positif élevé (> E 
(H2O/OH)), son pouvoir oxydant sera élevé et favorisera les transferts d’électrons des 
substances adsorbées ou des anions hydroxyles (OH-) ou H2O vers le semi-conducteur. A 
l’opposé, sa bande de conduction a un potentiel légèrement négatif (< E (O2/HO2)) qui 
permettra la réduction des protons ou de l’oxygène. La largeur de sa bande interdite est de 
3,23 eV pour la phase rutile et 3,02 eV pour la phase anatase. 
 

Le dioxyde de titane est un excellent photocatalyseur. Il est l’un des plus utilisés dans 
les applications environnementales aussi bien pour  la purification de l’air que pour le 
traitement de l’eau (D’hennezel et al., 1996; Tsai et al., 1997; Mills et al., 1997; Tryk, et al., 
2000; Fujishima et al., 2000; Abu Tariq et al., 2007; Malato et al., 2009; Vincent et al., 
2009; Liu et al., 2009). Le dioxyde de titane a montré son efficacité dans la destruction de 
bon nombre de contaminants organiques se trouvant aussi  bien dans l’air que dans l’eau, 
(Vincent et al., 2009; Kirchnerova et al., 2005) 
 

b. Supports catalytiques 
 

Compte tenu des différentes applications de la photocatalyse, un grand nombre de 
travaux a été mené sur les différentes formes de supports afin de sélectionner le plus 
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performant pour chaque application (Sakthivel et al., 2002; Ollis et al.,1990; Bekbölet et al., 
1996; Mills et al.,1997) 
 

De nombreux travaux en phase liquide ont été effectués en utilisant le photocatalyseur 
sous la forme de fines particules en suspension. Il s’avère, de plus en plus qu’il est plus 
simple et pratique de fixer le catalyseur, évitant ainsi tous les inconvénients que peuvent 
apporter les étapes de séparation solution/catalyseur. Ainsi, la plupart des travaux réalisés en 
phase gazeuse et une partie non négligeable en phase liquide ont porté sur l’immobilisation du 
catalyseur sur un support (Hoffmann, 1995). Le dioxyde de titane a été fixé sur un grand 
nombre de surfaces tels que le verre (plaques en pyrex ou quartz, ou fibres) (Alberici et al., 
1997; Hachem et al., 2001), sur des fibres optiques (Peill et al., 1998; Sun et al., 2000; 
Wang et al., 2003), des membranes en céramique (Messner et al., 1983), métalliques (Tsuru 
et al., 2003, Candal et al.,1999; Byun et al., 2000) ou encore sur des polymères 
(Temtchenko et al.,1998). Le support  doit posséder les caractéristiques suivantes : 
 

- être chimiquement inerte ; 
- une  transparence aux UV si sa géométrie l'impose ; 
- une forte interaction avec les particules de TiO2 sans affecter leur activité ; 
- offrir une grande surface spécifique ; 
- avoir éventuellement une bonne capacité d’adsorption des composés devant être  

dégradés ; 
- permettre la conception de réacteurs qui facilitent le processus de transfert de masse. 

 
II.2.5. Mécanisme de dégradation photocatalytique 
 

Afin de mettre en évidence les différents phénomènes catalytiques et photoniques 
rassemblés lors du procédé de photocatalytique, nous avons représenté les différentes 
réactions qui peuvent avoir lieu à l'interface solide/liquide ou gaz, au sein du cristal ou en 
phase homogène. Malgré la concomitance de toutes ces réactions, nous pouvons distinguer 
plusieurs étapes bien distinctes. 
 

Le processus photocatalytique repose sur l’excitation du TiO2 par un rayonnement 
lumineux de longueur d’onde inférieure ou égale à 411 nm pour le rutile et inférieure ou égale 
à 385 nm pour l’anatase (Rajeshwar, 1995). Un électron passe de la bande de valence (BV) à 
la bande de conduction (BC), créant un site d’oxydation (une lacune h+) et un site de 
réduction (un électron e-) (Turchi et al., 1990; Matthews, 1993; Ohtani, 1994; Matatov-
Meytal, 1998; Emeline et al., 2007; Raphaël et al., 2009; Seema et al., 2009).  
 

TiO2         TiO2 + BV BCh   e+ −+         (II.25) 
hν 

 
Ces porteurs de charges peuvent se recombiner très rapidement au sein du cristal en 

s’accompagnant d’un dégagement de chaleur en cas d’absence d’accepteurs et de donneurs 
d’électrons appropriés, car la durée de vie des paires (e-/h+) est de quelques nanosecondes.  
Afin de rendre efficace le procédé photocatalytique, il faut que ces charges créées migrent à la 
surface du catalyseur et réagissent avec des substances adsorbées susceptibles d’accepter ou 
de donner des électrons. Les lacunes h+ réagissent avec les donneurs d’électrons ou avec des 
espèces oxydables tels que l’eau, les anions HO- adsorbés provenant de l’eau et les produits 
organiques R adsorbés à la surface du semi-conducteur en formant des radicaux hydroxyles 
(Okamoto et al., 1985; Galze et al., 1992; Serpone, 1996; Safarzadeh –Amiri et al., 1996; 
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Herrmann, 1999; Andreozzi et al., 1999; Chiron et al., 2000; Horikoshi et al., 2001; 
Emeline et al., 2001) et R+ ·, ce sont des réactions d’oxydation: 
 

+
2 BV ads adsH O + h HO  + H•→ +

•

+

              (II.26) 
 

+
ads BV adsHO   h   HO  − + →                (II.27) 

 
+

ads BV adsR  + h   R •→                  (II.28) 
 

Les électrons réagissent avec des accepteurs d’électrons ou avec des espèces 
réductrices tels que le dioxygène pour former des radicaux superoxydes et par l'intermédiaire 
de la réaction de formation de H+ de surface, la recombinaison des charges sera limitée par 
l'ensemble des réactions (II.29 à 36) formant également des radicaux HO  (Tanaka et al., 
1991; Bahnemann et al., 2007): 

•

 

2 ads BC 2 adsO  e  O− −+ → •

+

−

•

−

                    (II.29) 

+  
2 BV ads adsH O  h  HO   + H•+ →                   (II.30) 

+
2 ads ads 2 adsO  + H  HO

 

−• •→                (II.31) 

2 ads 2 ads  ads 2 2ads 2adsHO  + O   HO  + H O  + O• −• •→         (II.32) 
 

2 2 ads  ads  adsH O  + e   HO  + OH − •→             (II.33) 
 

2 ads 2 2 ads 2ads2 HO   H O  + O• →              (II.34) 

2 2 ads 2 ads  ads  ads 2adsH O  + O   HO  + OH  + O−• • −→         (II.35) 
 

+
ads BV adsHO   h   HO  − + →                (II.36) 

 
Lors des premières 10 nanosecondes, une recombinaison des charges peut avoir lieu 

au sein du cristal de TiO2 (Hoffmann, 1995). De plus, en l’absence d’accepteur et de donneur 
d’électrons appropriés, l’annihilation lacune/électron a lieu par recombinaison de surface: 
 

TiO2 +           TiO2      (II.37) BV BCh   e+ +
 

Cette dernière réaction explique l’importance de l’eau et surtout de l’oxygène ainsi 
que de celui des donneurs d’électrons (tels que R et HO-) dans le processus photocatalytique. 
Afin de limiter la rapide recombinaison de surface du couple lacune/électron, la présence de 
donneur ou d’accepteur préadsorbés avant l’illumination du photocatalyseur TiO2 semble 
nécessaire pour capter la lacune et l'électron. 
 

En effet, des travaux concernant la photoadsorption de l´oxygène sur le TiO2 
(Kirchnerova et al., 2005; Blake, 2001; Serpone et al., 1989; Guillard et al., 1993; Al-
Ekabi et al., 1993; Legrini et al., 1993) indiquent que l´espèce présente à température 
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ambiante, sous irradiation UV, est le dioxygène adsorbé. La concentration en cette espèce à la 
surface du solide est susceptible de dépendre, entre autre, de la quantité du rayonnement, de la 
pression du gaz ainsi que de la surface de TiO2 exposée à l´irradiation UV. 
 

Les effluents liquides potentiellement polluants ont des origines aussi bien 
domestiques, industrielles qu’agricoles. Un grand nombre de procédés ont été conçus pour 
lutter contre la contamination des eaux de rivières et des nappes phréatiques de ces produits 
toxiques mais peu d'entre eux éliminent le caractère polluant de ces effluents, et si tel est le 
cas, c'est au prix d'une importante consommation en énergie. Par contre la photocatalyse avec 
le semi-conducteur dioxyde de titane (TiO2) permet grâce à son activation photonique UV (< 
385 nm), (Datye et al., 1995; Ohno et al., 2001) de minéraliser pratiquement la totalité des 
polluants organiques récalcitrants en H2O, CO2 et acides minéraux à température ambiante 
pour la plupart d'entre eux. Le TiO2 a été choisi parmi l'ensemble des semi-conducteurs pour 
ses propriétés adéquates. Divers réacteurs ont alors été conçus et plusieurs supports étudiés 
afin d'optimiser le procédé à travers tous les paramètres le régissant tels que la température, la 
structure cristalline du TiO2, la concentration du polluant, etc. Du fait de ce type d'activation 
photonique, ce procédé peut utiliser le rayonnement solaire. Par conséquent des études sont 
aussi réalisées sur des réacteurs solaires susceptibles de capter et éventuellement de 
concentrer les rayons solaires. 
 

La connaissance du comportement de chaque polluant face au procédé de photocatalyse 
est essentielle car elle nous renseigne sur les composés intermédiaires (qui peuvent être plus 
nuisibles que le composé initial) mais également sur la cinétique qui conditionne fortement le 
dimensionnement des réacteurs. 
 
II.3. Réacteurs photochimiques 
 

II.3.1. Les différents réacteurs photochimiques  
 

Avec l’essor que connaît la photocatalyse avec ses diverses applications dans le 
domaine du traitement des effluents liquides contaminés et des composés organiques volatils 
(COVs), l’exigence de la réaction photochimique rend le choix du réacteur photochimique 
difficile car la configuration géométrique du photo-réacteur est déterminée de telle façon à ce 
que la source lumineuse irradie l’échantillon dans des conditions optimales, (Cassano et al., 
1998, Dijkstra et al., 2003; Peral et Ollis, 1992). Ainsi, une étude préliminaire approfondie 
est nécessaire afin de choisir de façon judicieuse les deux parties essentielles constituant 
l'appareillage photochimique:  
 

 Le réacteur photochimique;  
 La source lumineuse.  

 
L’irradiation peut être normale ou parallèle à la surface du réacteur, il est donc 

nécessaire de déterminer le chemin optique de la lumière qui atteint le réacteur, car c’est l’un 
des facteurs les plus importants affectant l’absorption lumineuse par le mélange réactionnel. 
 

Parmi les  formes les plus courantes des photoréacteurs de laboratoire dans lesquels est 
monté un système d’irradiation lumineuse, nous citons les photoréacteurs: 
 

1. à immersion; 
2. annulaires; 
3. multi-lampes; 
4. elliptiques; 
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5. à film de catalyseur; 
6. à plaques. 

 

 Le photoréacteur à immersion est les plus simple, il est utilisé dans la majorité des 
laboratoires et des pilotes industriels. C’est un réservoir agité dans lequel des particules 
solides de catalyseur sont en suspension dans l’eau. Une ou plusieurs lampes sont immergées 
dans la suspension (figure.II.5). Ce système a l’avantage de pouvoir travailler en continu avec 
efficacité photonique très grande. L’inconvénient majeur est qu’il se forme un dépôt sur les 
systèmes lumineux immergés empêchant ainsi l’irradiation du mélange réactionnel. Dans ce 
cas, le nettoyage du réacteur est nécessaire et l’arrêt de la réaction est impératif. 

 
 
 
 
 
 
 
Source lumineuse 

 
   Fluide de refroidissement et solution filtrante  

 
 

Milieu réactionnel 
 
 
 
 

Couche d’isolation thermique 
 
 

Figure.II.5. Photoréacteur à immersion. 
 

 Dans le photoréacteur annulaire la zone de réaction est délimitée par deux cylindres 
coaxiaux. La lampe est placée dans l’axe de symétrie. Ce système permet d’opérer en continu 
et en discontinu. Pratiquement tous les photons émis par la lampe peuvent agir dans le milieu 
réactionnel. Si l’épaisseur de la solution est faible, il est possible d’ajouter un miroir autour du 
réacteur afin d’augmenter la quantité de photons dans le milieu réactionnel, (figure.II.6). 

 
Figure.II.6. Photoréacteur annulaire: à débit constant: A) arrivée de réactants; B) sortie des 

produits; C) liquide de refroidissement; D) lampe. 
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 Le photoréacteur multi-lampes est de forme cylindrique (tubulaire), il est entouré de 
plusieurs lampes. Cette géométrie est souvent utilisée lorsque les lampes sont fluorescentes 
car elles ont une puissance très faible. Généralement, les surfaces réfléchissantes sont 
paraboliques et les lampes sont placées au centre des réflecteurs (Wang et al., 2003; Sanchez 
et al., 1999), (figure.II.7). 
 

 
Figure.II.7. Photoréacteur multi -lampes : A) réacteur tubulaire,B) lampes, 

C) réflecteurs paraboliques. 
 

 Le photoréacteur elliptique est de forme cylindrique et la lampe est placée au centre d’un 
cylindre réfléchissant elliptique. Dans cette géométrie, la majeure partie des photons arrive 
sur le réacteur après réflexion sur la surface réfléchissante. Il a été montré que l’énergie n’est 
pas uniforme dans le photo-réacteur, et que l’intensité dépend des paramètres de l’ellipse 
(Braun et al., 1985), (figure.II.8). 

 

 
Figure.II.8. Photoréacteur elliptique. (a) vue de dessus. (b) vue en perspective, A) réacteur 

cylindrique, B) lampe, C) réflecteurs elliptiques, D) propagation des photons. 
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 Le photoréacteur à film de catalyseur est formé d’un cylindre, il est enrobé d’un film 
mince de catalyseur dans la paroi interne où circule la solution, la lampe est placée au centre 
du réacteur (figure.II.9). 

 
 

Figure.II.9. Photoréacteur à film de catalyseur. (a) photoréacteur à irradiation extérieure 
(positive). (b) photoréacteur à irradiation intérieure (négative). 
(c) photo-réacteur à film mince. 
 

 Le photoréacteur à plaques ou à supports plans est constitué de deux plaques parallèles, 
l’entrée et la sortie de la solution sont perpendiculaires au sens du déplacement du liquide. 
L’irradiation se fait face aux plaques (figure.II.10.a). Ce type de réacteur est assez pratique au 
niveau entretien mais encombrant. (Say et al., 2000) ont disposé ces supports plans 
parallèlement les uns à côté des autres, analogue à la géométrie d'un radiateur comme le 
montre la figure (II.10.b) avec un dépôt de TiO2 sur les plaques. Cette géométrie semble 
fonctionner avec une faible perte de charge et un faible impact sur les problèmes de transfert 
de matière. 

 
Figure.II.10. Photoréacteur à plaques. (a) vue de face. (b) vue de coté, 1) entrée de la 

solution, 2) sortie de la solution, 3) irradiation lumineuse. 
 

 le photoréacteur à supports plans (Figure II.11) est un réacteur qui possède en général un 
catalyseur plan perpendiculaire au flux qui le traverse. Cette géométrie nécessite de posséder 
un support à grande surface spécifique sinon les dimensions du réacteur dépendront fortement 
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de la surface apparente du support. Ce type de réacteur est assez pratique au niveau entretien 
mais peu rentable au niveau encombrement (Say et al., 2000) ont disposé ces supports plans 
parallèlement les uns à côté des autres, analogue à la géométrie d'un radiateur comme le 
montre la figure II.11 avec un dépôt de TiO2 sur les plaques. Cette géométrie semble 
fonctionner avec une faible perte de charge et un faible impact sur les problèmes de transfert 
de matière. 

 
Figure.II.11. Coupe longitudinale (100) d'un réacteur photocatalytique compact muni de 

supports plans (102) disposés parallèlement autour d'un tube fluorescent (104). 
Le flux liquide traverse les supports selon la direction et le sens de l'axe (112). 

 L’ensemble  est placé dans une chambre photocatalytique (106), (Say et al., 2000). 
 

 Le réacteur solaire (figure II.12) est un réacteur semi-industriel. Le dioxyde de titane est 
déposé en général sur des plaques de verre disposées au sein d'un réacteur de façon à collecter 
les rayonnements solaires. Utilisé plus fréquemment en phase liquide, ce réacteur est 
positionné de façon à obtenir un film ruisselant de l'effluent à traiter le long des plaques de 
verre. Cependant, les effets de développements techniques dans ce domaine sont récents et 
l'efficacité des réacteurs solaires reste encore à démonter (Braun et al., 1985; Malato S., 
2002). 
 

 
Figure.II.12. Réacteurs solaires plans. 

 
 Le réacteur tubulaire à collecteur parabolique: le flux de polluant circule à travers un tube 

transparent au rayonnement UV placé au niveau du foyer d’un collecteur parabolique (figure 
II.13) concentrant le rayonnement lumineux solaire sur les parois du tube où est déposée une 
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couche de TiO2. Comparé au réacteur solaire plan, ce type de photocatalyseur réduit 
considérablement la surface de catalyseur exposée ce qui permet de diminuer les dimensions 
du circuit ainsi que d’avoir un meilleur contrôle sur les effluents contaminés (Malato et al., 
2009; Zapata et al., 2010). 

 
 

 
 

Figure.II.13. Réacteur tubulaire à collecteur parabolique. 
 

II.3.2. Sources lumineuses  
 

II.3.2.1. Irradiation solaire 
 

Le soleil est un énorme réacteur qui envoie en moyenne à la surface de la Terre 1,5 
.1018 KWA par an, ce qui représente approximativement 28000 fois la consommation 
mondiale annuelle. Les radiations hors de l’atmosphère ont une longueur d’onde comprise 
entre 200 et 50 000 nm qui est réduite entre 300 et 3000 nm lorsqu’elles atteignent la surface, 
à cause de l’absorption par les différents composés atmosphériques (ozone, oxygène, dioxyde 
de carbone, …). Les radiations qui atteignent la terre sans être absorbées ou dispersées sont 
appelées radiations directes. Les radiations qui atteignent la terre en étant dispersées sont 
appelées radiations diffuses, et la somme des deux représente la radiation globale. La figure 6 
représente les différents domaines de rayonnement classés suivant les longueurs d’onde. 

 

Le rayonnement solaire est un rayonnement électromagnétique composé essentiellement de : 
 

♦ lumière visible de longueur d'onde comprise entre 400nm et 800 nm, 
♦ rayonnement infrarouge (IR) de longueur d'onde supérieure à 800nm, 
♦ rayonnement ultraviolet (UV) de longueur d'onde inférieure à 400 nm et 

représentant environ 3,5 à 8% (Hulstrom et al., 1985), du flux global et composé de trois 
domaines : 
 

• le domaine UV-A (315-400 nm), qui est le type de rayonnement le moins nuisible. Il 
représente 95 % des ultraviolets solaires qui arrivent à la surface de la terre. Quand il est 
artificiel, on l’appelle souvent lumière noire, car il est utilisé pour exciter des matériaux 
fluorescents pour émettre une lumière visible qui apparaît dans le noir. 
 

• Le domaine UV-B (280-315 nm) est typiquement le plus destructeur, car l’énergie du 
rayonnement émis est suffisante pour créer des dommages aux tissus biologiques. Il 
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représente 5 % des UV solaires. Ce domaine de rayonnement est connu pour provoquer des 
cancers de la peau. Il peut être complètement absorbé par l’atmosphère. 
 

• Le domaine UV-C (100-280 nm) est complètement absorbé par l’atmosphère. Quand les 
photons UV-C entrent en collision avec l’oxygène de l’air, l’énergie est suffisante pour 
former l’ozone. Les lampes UV-C sont utilisées pour le traitement de l’eau car le 
rayonnement permet de détruire les bactéries. 

 

Les radiations hors de l’atmosphère ont une longueur d’onde comprise entre 200 nm 
et 50000 nm qui est réduite entre 300 nm et 3000 nm lorsqu’elles atteignent la surface, à 
cause de l’absorption par les différents composés atmosphériques (ozone, oxygène, dioxyde 
de carbone,…). Les radiations qui atteignent la terre sans être absorbées ou dispersée sont 
appelées radiations directes. Les radiations qui atteignent la terre en étant dispersées sont 
appelées radiations diffuses, et la somme des deux représente la radiation globale. 

 

Les différents domaines de rayonnement classés suivant les longueurs d’onde sont ont 
présentés sur la figure (II.14.) 

 
Le dioxyde de titane sous forme anatase communément utilisé dans les procédés de 

photocatalyse nécessite une énergie d’activation de l’ordre de 3,02 eV, ce qui correspond à 
une longueur d’onde lumineuse inférieure ou égale à 400 nm. L’utilisation des photons 
provenant du domaine des UV-A semble donc suffisante pour amorcer le procédé de 
photocalyse. 
 

 
Figure.II.14. Différents domaines de rayonnement du spectre de la lumière 

 
II.3.2.2. Irradiation artificielle 

 

La source de lumière est un facteur très important dans l’élaboration de réacteurs 
photochimiques. Différentes lampes permettent la production des radiations pour différents 
domaines de longueur d’onde. Le choix d’une lampe se fait suivant l’énergie de réaction 
requise dans le processus. 
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Il y a quatre types de sources de radiation (Augugliaro et al., 1997): 
 

− les lampes à arc: l’émission est obtenue par un gaz activé par collisions avec des 
électrons accélérés par une décharge électrique. Le gaz activé est en général du mercure et/ou 
du xénon; 

− les lampes fluorescentes: l’émission est obtenue par l’excitation de substances 
fluorescentes, déposées dans un cylindre, par décharge électrique réalisée dans le gaz à 
l’intérieur du cylindre. Généralement, ces lampes émettent dans la région visible, mais 
certaines lampes aux actinides ont une émission dans le proche UV. Il est évident que le 
spectre d’émission dépend de la nature de la substance fluorescente utilisée. La puissance de 
ces lampes est relativement faible (environ 150 W); 

 

− les lampes incandescentes: l’émission est obtenue par chauffage à très haute 
température d’un filament, de nature variable, par circulation d’un courant électrique; 

 

− les lasers: ils sont fréquemment utilisés en photochimie et dans bien d’autres 
domaines. Ils produisent des radiations cohérentes et de très fortes intensités. Mais leur 
utilisation en photocatalyse est trop coûteuse et leurs propriétés ne sont pas mises en valeur 
dans ce domaine. 
 

 

 Spectre solaire 

Longueur d’onde, nm 

Zone de 
photocatalyse 

TiO2 

Unité 
 
arbitraire 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Figure.II.14. Spectre d’absorption de TiO2 (Anatase) 
 

En photocatalyse, les lampes à arc ainsi que les lampes fluorescentes (Yatmaz et al., 
2001; Maeda et al., 1999; Candal et al., 1999; Byrne et al., 1998) sont fréquemment 
utilisées pour différentes raisons: en utilisant le mercure ou le xénon, le spectre d’émission est 
très proche du spectre solaire. De plus, ces lampes émettent peu de chaleur par rapport aux 
autres lampes (incandescence et laser). 

 
II.4. Etude cinétique de la photocatalyse. Modèle de Langmuir-Hinshelwood (L-H) 
 

La détermination des vitesses de réaction ainsi que l’influence de certains paramètres sur 
ces cinétiques sont importantes pour la conception et l’optimisation des systèmes de 
photodégradation. Les constantes de vitesse de réaction du modèle de Langmuir-Hinshelwood 
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sont utilisées pour comparer les vitesses de réaction sous différentes conditions 
expérimentales. Une fois que les constantes kr et K ont été évaluées, la disparition du réactant 
peut être estimée si tous les facteurs restent constants. 
 

Le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood est utilisé pour la description du 
processus cinétique de minéralisation, il permet aussi de confirmer que la réaction se déroule 
à la surface des particules de catalyseurs, ce modèle repose sur les hypothèses suivantes: 

- l’adsorption des espèces obéit au modèle d’adsorption de Langmuir: adsorption en 
monocouche, une surface homogène, aucune interaction entre les molécules adsorbées; 

- les étapes d’adsorption et de désorption sont rapides par rapport à la réaction 
chimique, celle-ci est donc limitante; 

- la transformation chimique n’implique que des espèces adsorbées et des sites libres. 
 

Le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood (L-H) a été initialement développé 
pour décrire les réactions gaz-solide (Satterfield, 1970). Ce modèle a été employé pour 
décrire les réactions solide-liquide (Ollis, 1985; Hagen, 2006; Gaya et al., 2008). Dans ce 
modèle, la vitesse (r de la réaction de décomposition du substrat est proportionnelle à la 
fraction de surface couverte par le substrat (θ). 

)

 

r
dC(r) k θ
dt

= − =                  (II.38) 

 
En considérant l’équation de Langmuir 

 
KCθ

(1 KC)
=

+
                   (II.39) 

 
r

r n
s s i i

i 1

k KCdC(r) k θ
dt 1 KC K C K C∑

=

= − = =
⎛ ⎞+ + +⎜ ⎟
⎝ ⎠

       (II.40) 

 
Où i est le nombre d’intermédiaires formés durant la dégradation ; 
s : le solvant. 
 

La photodécomposition conduit à des intermédiaires qui peuvent s’adsorber à la 
surface du catalyseur. La concentration de ces intermédiaires varie en fonction de leur vitesse 
de minéralisation.  

La concentration du solvant qui est généralement de l’eau est très grande par rapport à 
celle du soluté (Cs>>C) et pratiquement constante, la partie recouverte par l’eau est toujours 
identique, et en supposant qu’il n y a qu’un seul composé qui se dégrade,  l’équation (II.40) se 
réduit à : 

( )
r

r
k KCdC(r) k θ

dt 1 KC
= − = =

+
             (II.41) 

 
Sachant que kr est la constante de vitesse réelle de dégradation du substrat, qui, 

évidemment dépend de plusieurs paramètres (Fernandez et al., 1995), tels que la quantité de 
catalyseur, le flux photonique, la quantité d’oxygène en présence dans la solution,etc. K est la 
constante d’équilibre d’adsorption de L-H ou la constante de Langmuir. Dans la phtocatalyse, 
la valeur de K est obtenue de façon empirique à partir de l’étude cinétique en présence de 
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l’irradiation UV, celle-ci est meilleure que celle obtenue dans le noir (Pedro et al., 2006) par 
le tracé de l’isotherme d’adsorption. C est la concentration du substrat organique à l’instant t. 
Cette équation peut être intégrée pour donner: 
 

0
0

Cln( ) K(C C) k Kt
C

+ − = r               (II.42) 

Où C0 est la concentration initiale du substrat ; 
t : le temps d’irradiation ; 

 

L’équation cinétique précédente est d’ordre zéro lorsque la concentration C0 (mole/L) 
est relativement élevée, >5 x 10-3 (Hermann, 1999), KC >>1, cas où la vitesse de réaction 
sera maximale. Lorsque la solution est très diluée, C (mol/l) <10-3 (Hermann, 1999), le terme 
KC devient <<1, le dénominateur de l’équation (II.41) égal à 1, et la cinétique se réduit à une 
réaction de pseudo premier ordre. 
 

r ap
dC(r) k kC k C
dt

= − = = p                (II.43) 

 
Où kapp est la constante de vitesse apparente d’une réaction de pseudo-premier ordre. 

L’équation (II.43) peut être intégrée selon l’équation (II.44) d’où : 
 

0
app

Cln( ) k t
C

= ×                  (II.44) 

 
La constante de vitesse apparente (kapp) est déterminée par la pente de la courbe obtenue 

en représentant 0Cln( )
C

en fonction du temps t. 
 

Aux fortes concentrations, l’équation (II.43) peut être simplifiée et réduite à une 
cinétique d’ordre zéro, sa forme intégrale est donnée par l’équation (II.45): 
 

0(C C) k t− = r                   (II.45) 

 
II.4.1. Application du modèle de Langmuir-Hinshelwood 
 

Afin de déterminer les constantes cinétiques, la linéarisation de l’équation (II.41) aboutit à: 
 

Si pour C=C0 ⇒   r = r0 
 

( )0 r 0 0r k KC / 1 KC= +    ⇒
0 r 0

1 1 1
r k k KC
= +

0
        (II.46) 

 
II.4.2. Détermiation du temps de demi-réaction 
 

Le temps de demi-réaction est l’une des indications les plus utiles pour évaluer la vitesse 
d’une réaction chimique 

 

( )
rk KCdC

dt 1 KC
− =

+
                 (II.47) 
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Pour les conditions initiales (t=0, C=C0), la forme intégrée de l’équation (II.47) donne: 

0
0

r r

C1 1t ln (C
k K C k

⎛ ⎞ C)= + −⎜ ⎟
⎝ ⎠

             (II.48) 

 

Pour t=t1/2 et C=C0/2 l’équation (II.48) devient : 

 

( ) 0
1/ 2

r r

C1 1t  (estimé) ln 2 (
k K k 2

= + × )            (II.49) 

 
 

Par ailleurs, le temps de demi-réaction d’une réaction d’ordre un peut également être 
calculé à partir de l’équation (II.50) : 
 
 

( )
1/ 2

app

ln 2
t (calculé)

k
=                 (II.50) 

 
 

Cette étude bibliographique a montré que les traitements industriels sont encore à 
l'heure actuelle responsables de la majorité des rejets ponctuels de pollution organique dans le 
milieu naturel, auxquels s'ajoutent les pollutions du secteur agricole et des rejets urbains 
(domestiques). Ces eaux polluées par des matières organiques sont la plupart du temps 
directement rejetées vers les cours d’eau sans traitement préalable. Ces rejets composés de 
pesticides et donc de produits phytosanitaires posent un problème sanitaire des plus sérieux 
car un grand nombre d’entre eux est toxique et non biodégradable. L’aspect cancérigène 
s’exprime pour la plupart d’entre eux, par leurs métabolites résultant de la digestion 
enzymatique dans les parois intestinales des mammifères. Comme tous les composés 
organiques dangereux pour l’homme, les pesticides réclament des traitements spécifiques. 
Mais les procédés classiques utilisés par les usines de traitements des eaux usées sont mal et 
parfois même pas adaptés à la dépollution de ces polluants biocides. La majorité de ces 
procédés sont trop sélectifs sur les catégories de polluants à traiter et ne font que déplacer la 
pollution plutôt que la supprimer. Cependant lorsqu'une approche semble prometteuse, les 
investissements ou les coûts de fonctionnement deviennent prohibitifs pour une application à 
grande échelle, tel est le cas lors de l’utilisation du procédé d’oxydation par l’ozone et la 
chloration, ils sont certes assez efficaces dans certains domaines mais ils ne sont pas 
souhaitables à cause de leur forts coûts en équipement et fonctionnement, ainsi que la 
génération d’une pollution secondaire à partir du chlore résiduel. 
 

Une technique de traitement adaptée aux polluants organiques doit avant tout dégrader 
les molécules jusqu'à complète minéralisation afin d'éviter la formation de sous-produits plus 
dangereux que les composés initiaux et plus particulièrement empêcher la formation de 
produits cancérigènes. Les procédés classiques tels que l’adsorption, les traitements 
chimiques ou biologiques ainsi que la floculation ne répondent pas à cette attente car ils sont 
pour la plupart non destructifs. Les procédés d'oxydation avancés (POAs) répondent à ces 
critères grâce à l'utilisation d’oxydants puissants capables de minéraliser en milieu aqueux les 
composés  organiques biorécalcitrants grâce aux radicaux hydroxyles générés in situ par ces 
différents POAs. Ces radicaux sont des entités qui présentent un fort pouvoir oxydant et une 
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très grande réactivité vis-à-vis de la plupart des composés organiques. L’attaque de ces 
radicaux sur les polluants organiques initie un mécanisme radicalaire conduisant à une 
minéralisation totale. 

 

Le traitement photocatalytique s'inscrit comme la plus récente des méthodes de 
dépollution (POAs), c’est un processus hétérogène qui emploie des semi-conducteurs tel que 
le dioxyde de titane qui est le plus utilisé car il présente une très bonne stabilité, n’est pas 
toxique et peu coûteux, (procédé de type TiO2/U.V.) qui absorbe à une longueur d’onde 
inférieure à 385 nm, et des lampes à rayonnement UV qui émettent à une longueur d’onde 
inférieure à 400 nm. 

 

Les rayons ultraviolets réagissent avec le photocatalyseur afin de former des radicaux 
hydroxyles qui détruisent rapidement les liaisons chimiques des contaminants, la cinétique de 
cette réaction est plus rapide que la cinétique d'une réaction d'oxydation traditionnelle utilisant 
des oxydants tels que l'oxygène ou l'ozone.  
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CHAPITRE III 
 

INSTRUMENTATION ET METHODOLOGIE 
 

III.1. Dispositif expérimental 
 

Afin dévaluer l’activité photocatalytique de dégradation des polluants étudiés ainsi que 
les conditions opératoires optimales sous lesquelles la minéralisation du contaminant sera 
complète, un montage fonctionnant en continu en circuit fermé a été conçu (figure III.1). Ce 
dispositif est principalement constitué d’un réacteur hélicoïdal, d’un réservoir contenant le 
mélange réactionnel et d’une pompe qui assure la circulation du fluide. Ce dispositif permet  
de traiter des volumes de 8 litres grâce à un réservoir placé en amont d’une pompe centrifuge 
de type PENTAX PM 60 permettant la circulation et l’homogénéisation de la solution à 
traiter. En aval de la pompe se trouvent une vanne et un by-pass utilisés pour régler le débit du 
mélange réactionnel désiré. 
 
III.1.1. Photoréacteur 
 

Le photoréacteur utilisé est en pyrex, de forme hélicoïdal d’une capacité de 0,5 litre. 
Le pyrex permet de filtrer les radiations émises par les rayonnements UV, telles que celles 
provoquant la formation de l’ozone, ainsi cette matière ne laisse passer que les rayons 
lumineux ayant des longueurs d’ondes supérieures à 300 nm. Ce photoréacteur est constitué 
de 23 spires avec un diamètre intérieur de 7 mm et une longueur totale de 6,5 m, ce type de 
réacteurs, (de forme hélicoïdale), s’enroulant autour d’un support cylindrique de longueur 
égale à 50 cm possède l’avantage d’offrir une grande surface d’exposition pour le catalyseur, 
de plus, deux types d’illumination peuvent être adoptés: un tube fluorescent au centre de l’axe 
ou des lampes réparties autour du réacteur. 

La source d’irradiation (tableau III.3), qui se présente sous forme d'un tube fluorescent 
est positionnée au niveau de l’axe central du réacteur sur toute sa longueur afin d’assurer une 
illumination uniforme de la surface et un maximum d’échange d’énergie entre le mélange 
réactionnel et la source d’irradiation. Un compartiment tubulaire est placé entre la lampe et le 
photoréacteur, il permet l’écoulement de l’eau de refroidissement. Le photoréacteur est 
recouvert d’un film de papier aluminium afin de minimiser les pertes en radiations. La pompe 
permet d’établir la recirculation du mélange réactionnel entre le réacteur et le réservoir 
comme le montre la figure (III.1). 

 

Le photoréacteur ainsi que le réservoir ont été recouverts d’un tissu noir afin d’isoler 
le mélange réactionnel des radiations de la lumière du jour. 
 

Deux débitmètres à flotteur sont utilisés: le premier en amont du réacteur 
photochimique qui permet de contrôler le débit du mélange à l’entrée du réacteur, le second 
débitmètre est utilisé pour régler le débit d’air injecté dans la solution afin d’en assurer un 
apport  suffisant  à la bonne dégradation photocatalytique. 

 
III.1.2.Photocatalyseur 
 

Le photocatalyseur utilisé est le dioxyde de titane TiO2 commercialisé par la société 
Degussa sous le nom P25 sous forme de poudre blanche. Ce dernier a été choisi pour sa 
grande efficacité dans les processus de photodégradation. Ses propriétés physico-chimiques  
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sont rassemblées dans le tableau (III.1), Klar et al., (1999); Jacobs et al., (1999); Tahiri et 
al., (1996). 

 
Tableau III.1. Propriétés physico-chimiques du TiO2 Degussa P25. 

 

Etat physique Poudre blanche 

Composition (%) 80% anatase, 20% rutile 

Masse volumique (g/cm3) 3,8 

Taille des cristaux (nm) 21-30 

Surface spécifique (m2/g) 50-55 

Porosité Non poreux 

pH en solution aqueuse à 
charge zéro 5,5-6,5 

 
III.1.3. Réactifs et produits utilisés  

 

 Les différentes solutions étudiées ont été préparées avec de l’eau distillée, le pH de la 
solution a été ajusté par addition de solutions d’acide chlorhydrique (HCl 0,1 M) ou de soude 
(NaOH 0,1M). Tous les produits chimiques ont été utilisés sans aucun prétraitement. 

La liste des molécules modèles et les pesticides utilisés est présentée dans le tableau III.2 
avec leurs principales caractéristiques physiques. 

 
Tableau III.2. Propriétés physiques des polluants étudiés. 

(Source: PPDB, Pesticides Properties DataBase, Agriculture and Environmental Research Unit, 
University of Hertfordshire, U.K., 2010 et EU Pesticides Database, 2010).  
 

Polluant Phénol Acide 
salicylique Isoproturon Méthomyl 

(Lannate) Chlorotoluron Diazinon 

Formule 
brute C6H5OH C7H6O3 C12H18N2O C5H10N2O2S C10H13CIN2O C12H21N2O3PS 

Masse 
molaire 
(g/mole) 

94,11 138,12 206,09 162,20 212,70 304,35 

Solubilité 
dans l’eau 

(g/L) à 20 °C 
90  2,2  0,07  55,00  0,074  0,060 

 
III.1.4. Méthodes de mesures et d’analyse 
 

a) Concentration des polluants  

L’évolution de la concentration des polluants en fonction du temps a été déterminée 
par la mesure de la densité optique des solutions à l’aide d’un spectrophotomètre U.V-Visible, 
modèle Lambda 25 à double faisceaux de type Perkin Elmer couplé au logiciel d’acquisition 
UVWINLAB. La gamme de longueurs d’ondes du spectrophotomètre varie entre 200 et 1100 
nm. Pour l’analyse des concentrations résiduelles des différents polluants, nous avons procédé 
à un défilement des longueurs d’ondes entre 200 nm et 300 nm. Les spectres sont représentés 
en annexe 1, l’absorption maximale des différents polluants est donnée dans le tableau (III.3). 
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Les courbes d’étalonnage représentant la densité optique de la solution en fonction de la 
concentration en polluant sont données en annexe I. 

 

Le phénol et l’acide salicylique ont été choisis comme polluants organiques modèles 
car ils contiennent un cycle aromatique, et une fonction OH, comme de nombreux polluants 
organiques retrouvés dans les eaux, mais conservent une structure relativement simple. 

 
b) Mesure du Débit et du pH 

Le débit du mélange réactionnel est mesuré à l’aide d’un débitmètre à flotteur. La courbe 
d’étalonnage est représentée en Annexe 1. Le pH de la solution est mesuré à l’aide d’un pH-
mètre de marque inolab multilevel 1 équipé d’une électrode combinée de marque WTW (pH 
électrode Sentix 41 Store in 3 mol/L KCl) et ajusté a l’aide des solutions acides ou basiques: 
HCl (0,1 N) ou NaOH (0,1 N). 

 
c) Structure du dioxyde de titane 
 

• Analyse par diffraction des RX et par infrarouge  
 

Des analyses par spectroscopie infrarouge et diffraction des rayons X ont été 
effectuées afin de voir l’influence de la photodégradation sur la structure du dioxyde de titane.  

Une analyse par spectroscopie infrarouge été réalisée afin de vérifier et de sonder les 
changements éventuels de la structure du catalyseur avant et après réaction. La méthode 
B.E.T a aussi été effectuée pour déterminer la surface spécifique du TiO2. 

 
III.2. Protocole expérimental  

 

Le réservoir est rempli d’une solution aqueuse de polluant avec une concentration 
initiale donnée et un volume donné. Une quantité de catalyseur a été rajoutée. Le débit de 
recirculation est réglé en utilisant la vanne de by-pass située en aval de la pompe ainsi que la 
vanne montée sur le rotamètre. 

 

La première partie de l’expérience est consacrée à l’adsorption des composés en 
solution à la surface du catalyseur. Pour étudier précisément les cinétiques de dégradation 
photocatalytique, il faut s’affranchir de la baisse en concentration non liée à la dégradation 
photocatalytique de la molécule traitée et donc démarrer l’irradiation une fois l’équilibre 
d’adsorption atteint. L’étape d’adsorption se déroule dans l’obscurité jusqu'à ce que l’état 
d’équilibre de concentration soit atteint. 

 

La seconde partie de l’expérience concerne l’étape de photodégradation qui commence 
après avoir  allumé la lampe UV. Les échantillons (3 ml de solution), une fois prélevés, sont 
filtrés sur filtres Millipore Miliex PVDF 0,45µm ou 0,2 µm puis analysés par 
spectrophotométrie. A la fin de chaque expérience, l’installation est rincée immédiatement 
pendant deux périodes de 15 minutes  sous irradiation UV puis 30 minutes de plus en 
éteignant la lampe afin d’éviter le dépôt de particules de TiO2 au niveau des conduites et du 
réacteur. 
 
 
III.3. Choix des pesticides étudiés  

 

Bien que plusieurs pesticides de différentes classes soient utilisés dans l’agriculture, il 
est impossible, dans le cadre d’une telle étude, d’effectuer les différentes évaluations sur 
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l’ensemble des produits. Les connaissances actuelles du devenir environnemental et 
biologique de ces produits ainsi que les possibilités analytiques imposent certaines limites. 

Une première évaluation de l’ensemble des produits étudiés a été faite à partir des bilans 
d’utilisation et ce, afin de sélectionner des produits qui répondent aux critères principaux qui 
sont la connaissance suffisante des propriétés pharmacocinétiques du produit et la 
connaissance suffisante du devenir environnemental (persistance, dégradation, etc.), les 
tableaux (III.2 et 3) résument les différentes molécules étudiées, leurs structures moléculaires 
et les conditions opératoires. 
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Tableau III.3. Conditions opératoires. 

 
Polluant Phénol Acide Salicylique Isoproturon 

(50% w/w) 
Lannate (25% w/w 

Méthomyl) Chlorotoluron (50% w/w) Diazinon (600 g /L) 

C0 Polluant 
(mg/L) 2,5 à 25 2,5 à 25 2,5 à 25 2,5 à 20 10 à 100 5 à 45 

Débit Q  
(L/min) 0,07 à 0,26 0,022 à 0,23 0,23 0,14 à 0,26 0,074 à 0,36 0,168 à 0,337 

Volume 
réactionnel (L) 3 3 3 3 1,5 0,50  

Puissance des 
lampes UV 

(W) 

Philips HPA 400W/S 
Philips TLD15W/05 

 Philips HPA400W/S 
Philips LD15W/05 ETS Germany18W Philips HPA400W/S Philips TLD 18 Watt/08 Philips TLD 18 Watt/08 

C0 en TiO2 
(g/L) 0,1 à 1 0,1 à 0,5 0,1 à 0,4 0,2 à 0,8 0,2 à 1,0 0,05 à 0,4 

Température 
(°C) 32 28 – 32  27 32 23 34 

pH 3 - 7; libre (6,7 à 
7,2) 

3 – 9 ; libre (6,7 à 
7,3) 3 – 9 ; (libre : 6,83) Libre (6,7  à 7,2) 3 – 11 ; libre (5,88 à 6,1) 3 – 11 ; libre (6,5 à 6,8) 

Longueur 
d’onde 

d’analyse (nm) 
269-270 295-298 240 234,6 240,23 247,98 
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CHAPITRE IV 
 

ETUDE HYDRODYNAMIQUE DU RÉACTEUR PHOTOCATALYTIQUE 
 

IV.1. Introduction 
 

Le réacteur tubulaire, grâce à sa géométrie particulière a une hydrodynamique très bien 
définie qui permet de travailler en régime laminaire tout en obtenant une DTS étroite par le 
développement d’un profil de type piston. L’avantage de maintenir un régime laminaire se 
trouve dans la limitation des pertes de charge, largement inférieures à celles provoquées par 
un régime turbulent. 
 

Le réacteur développé au cours de cette étude, présentant des propriétés analogues aux 
réacteurs tubulaires, doit être pourvu des mêmes caractéristiques hydrodynamiques (régime 
laminaire, DTS étroite et faibles pertes de charge). En effet, l’utilisation d’un réacteur  avec 
un rapport longueur/diamètre considérable (~103) devrait assurer un flux forcé, de type 
écoulement piston, dans la direction axiale. Cependant, les réacteurs réels dévient toujours 
plus ou moins de l’idéalité. Ces déviations peuvent être détectées grâce à des mesures de 
distribution des temps de séjour. Afin d’identifier et de classer le réacteur hélicoïdal conçu 
dans le Laboratoire des Phénomènes de Transport, une étude hydrodynamique a été réalisée 
afin de caractériser les écoulements en son sein.  
 

Si l’on considère que le réacteur a un diamètre hydraulique de 7 mm, traversé par un 
débit liquide de 168,5 mL/min, le nombre de Reynolds équivaut à ~500 (ce qui correspond à 
une vitesse linéaire de 0,073 m/s). Dans une conduite droite, la limite du régime intermédiaire 
entre l’écoulement laminaire et turbulent selon Perry et al., (1997) étant égale à Re = 2100, , 
il est évident que l’écoulement dans le réacteur hélicoïdal est laminaire. 

 

Même si cette limite est abaissée à cause des turbulences provoquées par les extrémités 
du réacteur, comme Rouge, [2001] l’a démontrée, (turbulence émergeant à Re = 100 au lieu 
de 2100), il faudrait travailler à des débits considérables, de l’ordre de 10L/min, afin de 
provoquer un écoulement turbulent. 

 

Les réacteurs réels ayant un comportement qui s’écarte du comportement idéal par la 
présence de légers tourbillons et turbulences, impliquant des fluctuations du profil de vitesse. 
Ce phénomène est représenté par le concept de dispersion axiale. 
 
  Profil de vitesses plat      Fluctuations 

 
Ecoulement piston      Ecoulement piston dispersé 
 

Figure IV.1. Représentation du modèle de dispersion (Levenspiel, 1999). 
 

Cet effet est décrit par la loi de Fick modifiée: le coefficient de diffusion moléculaire est 
substitué par celui de la dispersion axiale. 

ax
CJ D
z

∂
= −

∂
                 (IV.1) 
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La dispersion axiale est due à l’action combinée de la convection et de la diffusion 

moléculaire radiale, (Fogler, 1992). Le coefficient de la dispersion axiale peut être calculé à 
partie de l’équation suivante : 

2 2
tube

ax
u dD  D + 
192 D

=                 (IV.2) 

Où :  
D : le coefficient de diffusion; 
u : la vitesse du fluide; 
Dax : le coefficient de dispersion axiale; 
d : diamètre du réacteur. 

 
Pour caractériser les écoulements dans un réacteur de type piston (tubulaire), un nombre 

adimensionnel a été défini: c’est le nombre de Bodenstein, il représente le rapport entre le 
transfert total et le transfert par diffusion axiale.  

 

ax

L uBo = 
D

                 (IV.3) 

 
L étant la longueur du réacteur. 
 
Pour un écoulement piston, Bo   ∞ et Dax          0. 
 

En supposant le cas où la dispersion axiale est du même ordre de grandeur que la 
diffusion moléculaire (10-5 cm2/s), le nombre de Bodenstein est évalué à plusieurs centaines. 
Levenspiel (1999) considère un écoulement piston pour un nombre de Bodenstein supérieur à 
100, dans le cas du réacteur étudié, pour le débit de 168,5 mL/min, correspondant à une 
vitesse linéaire de 0,073 m/s, la valeur du nombre de Bodenstein  est de: Bo # 4,75 108. 

 
IV.2. Théorie de la distribution des temps de séjour 

 

La théorie de la distribution des temps de séjour (DTS) fut initiée en 1953 par 
Danckwerts et repose sur le suivi statistique des particules, afin d’étudier et caractériser les 
réacteurs réels. 

Cette fonction de distribution facilement accessible par l’expérience, donne une 
information plus globale sur la circulation du fluide dans le réacteur que les équations 
hydrodynamiques classiques de mécanique des fluides. Villermaux en 1995 a attribué la 
notion de la distribution des temps de séjour uniquement aux réacteurs chimiques, avec un 
sens large au terme réacteur, et qui englobe toute portion d’espace traversée par des éléments 
mobiles qui séjournent pendant un temps variable. De plus, elle peut s’appliquer à des 
réacteurs de géométries complexes et pour différentes natures de fluides. 
 

Dans un réacteur réel, les molécules qui pénètrent à un instant donné, ne sortent pas 
toutes ensembles. Il existe donc une distribution des temps de séjour s , cette distribution 
notée  dépend de l’hydrodynamique de l’écoulement et de la géométrie du réacteur. Elle 
a donc une influence sur les performances chimiques (sélectivité, rendement, etc,) des 
réacteurs. Elle est définie telle que s  est la fraction du débit de sortie qui contient des 
molécules d’âge compris entre et 

t
)( stE

s dttE ).(
st ss dtt + , Levenspiel, (1972). 
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)( stE est la densité de probabilité du temps de séjour  dans le débit de sortie et par 
conséquent: 

st

s s
0

E(t ).dt 1
∞
∫ =                  (IV.4) 

 
De plus : 
 

t

s s
0

fraction de  t raceur ayant
E(t ).dt  séjouné dans le réacteur  = F (t)  

  pendant un temps inférieur à t
∫

⎡ ⎤
⎢= ⎢
⎢ ⎥⎣ ⎦

⎥
⎥

⎥
⎥

           (IV.5) 

 
F(t) représente la courbe des fractions cumulées, c’est la fraction du fluide comprise 

entre 0 et 1 ayant séjourné dans le réacteur pendant un temps inférieur à ts. E (ts), appelée 
courbe des densités de fréquence, représente quant à elle, théoriquement, la DTS.  

Par extension : 
 

s
t s

fraction de  t raceur ayant
E(t ).dt  séjouné dans le réacteur  = 1- F (t)  

  pendant un temps supérieur à t

∞
∫

⎡ ⎤
⎢= ⎢
⎢ ⎥⎣ ⎦

           (IV.6) 

 
Le principe général de détermination consiste à injecter dans le système dynamique 

étudié un traceur dont on détecte la présence et de mesurer la concentration au cours du 
temps. Il est donc bien évident que le choix du traceur est crucial et doit respecter les 
contraintes essentielles suivantes: le traceur doit être utilisable en petite quantité, mesurable 
en continu, très soluble dans le milieu et facilement détectable. Il doit, en outre, rester stable à 
la température d’utilisation, non réactif, non volatil, non polluant à l’environnement dans 
lequel il est utilisé et au phénomène étudié, et il ne doit en particulier pas subir d’interactions 
avec le milieu. 

 
IV.3. Mesure de la  distribution des temps de séjours (DTS) par conductimétrie 

 

Les mesures de la DTS par conductimétrie sont basées sur l’utilisation d’un traceur dont 
la concentration peut être déduite d’une mesure de conductivité du milieu. Ces variations de 
conductivité peuvent être provoquées par la présence d’un électrolyte minéral (LiCl, NaCl, 
KCl,…).  

 

La technique consiste à réaliser une perturbation de concentration sur les molécules du 
traceur à l’entrée du système et à suivre les variations de la concentration en sortie.  

Notons que l’introduction d’un traceur risque de modifier le régime d’écoulement en 
raison des problèmes physiques liés aux différences de températures, de densité, de viscosité, 
de diffusivité entre la solution de traceur et le flux étudié. Afin de s’affranchir de cet 
inconvénient, il est plus judicieux de diluer la solution d’injection dans l’eau alimentant le 
réacteur. 

 
L’utilisation de cette méthode présente quelques avantages : 

 

- la méthode est simple, rapide et facile à appliquer ; 
- la réponse peut être présentée sous forme de numérisation des signaux analogiques. 
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Les performances du réacteur sont mises en évidence en comparant le temps de séjour 
st  au temps de passage τ  : 

- Si st < τ  : existence d’un volume mort ou stagnant ; 

- Si st > τ  : existence d’un court circuit ; 

- Si st  = τ : réacteur  de type piston. 
 

IV.4. Principe  
 

La détermination expérimentale de la distribution des temps de séjour est obtenue par 
l’utilisation d’un traceur (molécules facilement repérables grâce à une propriété physique ou 
chimique particulière). En plus des hypothèses d’un écoulement en régime permanent et 
stable, elle nécessite que les conditions suivantes soient remplies : 

 

- une entrée et une sortie; 
- pas de diffusion ni de mélange en retour dans les sections d’entrée et de sortie ; 
- écoulement incompressible. 
 
La dispersion des temps de séjour est essentielle à prendre en compte lors du 

dimensionnement d’un réacteur puisqu’elle conditionne en partie les performances de celui-ci. 
Ainsi, en régime permanent, à un temps donné, un échantillon prélevé en sortie du 

réacteur contient un mélange de fractions de fluide ayant séjourné pendant des temps 
différents dans le réacteur et donc ayant atteint un niveau de transformation différent. Suite à 
cette problématique, l’étude de la distribution des temps de séjour au sein des réacteurs réels, 
développée par Danckwerts et Levenspiel à partir de 1950 est une approche globale reposant 
sur la description statistique du devenir des différentes fractions d’un fluide circulant dans un 
réacteur quelconque (Villermaux, 1982 et 1993). 

 
Dans le cas d’une injection de type injection dans un réacteur, le relevé expérimental de 

la courbe de concentration C(t) permet d’établir la courbe DTS où la fonction E(t) est définie 
par :  

 

E (t) = 

0

C(t)

C(t)dt
∞
∫

                         (IV.7) 

 
En général, deux types d’injections sont utilisés, (Faure et al., 2008; Fogler H.S., 1992): 
 

1. injection échelon: l’entrée passe brusquement de la concentration nulle à la 
concentration C0, on mesure en sortie la concentration CE(t). La concentration du 
traceur en sortie du réacteur est mesurée et peut être divisée par la concentration 
initiale C0 (en général connue). 

 

2. injection impulsion: cette méthode consiste à injecter une quantité donnée de traceur à 
l’entrée du système. Le temps d’injection ne doit pas dépasser de 1 à 2% du temps de 
passage dans l’appareil et le débit du traceur ne doit pas dépasser 2 à 5% du débit 
entrant dans le système. 

 
IV.5. Protocole expérimental de la détermination des temps de séjour 

 
Afin de suivre l’évolution de la DTS, pour un débit volumique donné, une masse d’un 

traceur représenté par l’électrolyte (KCl, 1N) est introduite à l’entrée du réacteur à raison d’un 
mL par une injection impulsion. 
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La conductivité spécifique a été mesurée à la sortie du réacteur à l’aide d’un 
conductimètre de type WTW, série Inolab® Cond 720, avec une sonde de type Tetra® Con 
325/pt. L’enregistrement des variations de la conductivité a été réalisé en utilisant un 
enregistreur. Les résultats obtenus se présentent sous forme de courbes de conductivité en 
fonction du temps, un étalonnage du conductimètre a été effectué au préalable afin de tracer la 
courbe correspondant à la concentration du traceur en fonction du temps. 

 
A partir des données récoltées nous avons calculé le temps de séjour moyen st . Les 

concentrations sont obtenues en utilisant la courbe d’étalonnage de l’annexe 1. La figure 
(IV.2) représente l’évolution temporelle de la concentration du traceur.  
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Figure IV.2. Evolution temporelle de la concentration du traceur Q=168,46 mL/min. 
 

Nous remarquons qu’au niveau de la courbe de la figure (IV.2), il n’y a que le pic du 
traceur qui apparaît avec l’existence d’un retard en début de courbe du à la longueur du 
réacteur (6,5 m) et d’une très faible asymétrie, théoriquement, plus cette déviation est 
importante, plus l’écoulement tend vers celui d’un réacteur parfaitement agité. Cette courbe 
nous laisse supposer la non existence d’un court circuit (ce dernier apparaissant en général 
sous forme de pic situé avant celui du traceur), de plus, l’asymétrie des courbes peut 
s’expliquer par une mauvaise distribution de l’écoulement dans le réacteur dû aux connexions 
à l’entrée et à la sortie de ce dernier.  

 

Afin de vérifier la validité des résultats obtenus, une comparaison a été faite entre la 
masse réelle du traceur injectée et celle calculée expérimentalement à partir des courbes de 
restitution du traceur. Les résultats présentés dans le tableau (IV.1) montrent une bonne 
concordance entre la  valeur de la masse expérimentale et celle calculée, la perte en masse du 
marqueur estimée à 8,7 % peut être due aux erreurs de manipulation et de mesure. 

 
Tableau IV.1. Comparaison entre la masse réelle et calculée du traceur.  

Débit 
(ml/min) 

Masse expérimentale 
(g) 

Masse réelle 
(g) % Erreur 

168,3 0,08156 0,07448 8,68 
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Le tableau (IV.2) regroupe les différents résultats obtenus pour les temps de séjour et de 
passage calculés pour le débit considéré. Nous remarquons sur le tableau (IV.2) que le temps 
de séjour moyen est quelque peu supérieur au temps de passage dans le réacteur, cette 
inégalité peut provenir de la mauvaise estimation du volume du réacteur. 

Tableau IV.2. Tableau récapitulatif des paramètres de la DTS. 

Débit 
(mL/min) τ(s) st  (s) σ2 (s2) 

168,3 178,25 201,56 43362,04 

 

Aussi, il n’est pas impossible que cette différence soit liée à la précision des mesures du 
temps de passage et au calcul du temps de séjour. Notons qu’un réacteur ayant une longueur 
appréciable est moins sensible aux turbulences créées par les connexions à l’entrée et à la 
sortie du réacteur. Toutefois, les données et les moyens disponibles ne nous permettent pas de 
le vérifier.  
 
IV.6. Fonctions de distribution des temps de séjour- Modélisation des écoulements non 

 idéaux 
 

A partir de l’évolution temporelle de la concentration du traceur C(t) obtenue 
expérimentalement, nous avons représenté les différentes fonctions, la fonction de distribution 
des temps de séjour E(θ), la fonction cumulative F(θ) et la distribution d’âge interne I(θ) en 
fonction du temps réduit θ, avec sθ = t t . Le tracé des courbes est représenté sur la figure 
(IV.3).  
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Figure IV.3. Courbes de distribution du temps de séjour, des fréquences cumulées. 
(Q=168,3mL/min). 

 
La fonction de distribution des temps de séjour permet de visualiser le 

dysfonctionnement du réacteur, car les réacteurs réels dévient plus ou moins de l’idéalité. 
Ainsi, dans le cas du réacteur étudié, nous constatons que la distribution des temps de séjour 
est assez étroite, ce qui nous laisse supposer que la dispersion est négligeable par rapport au  
transfert axial et que le profil d’écoulement est de type piston. 
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IV.7.Conclusion 
 

La méthode du traceur a permis de caractériser le mode d’écoulement dans le réacteur 
hélicoïdal. Ce dernier, formé d’un tube d’une longueur égale à 6,5 mètres enroulé autour d’un 
cylindre peut être considéré comme proche d’un réacteur piston.  

 

Les mesures de distributions des temps de séjour du réacteur hélicoïdal ont permis de 
montrer que le réacteur a un comportement très proche de l’écoulement piston avec un 
nombre de Bodenstein de l’ordre de 108. La distribution de temps de séjour est donc assez 
étroite. 

Cette étude est une indication indispensable pour l’établissement des bilans de matière 
nécessaires à l’étude cinétique. Connaissant les lois cinétiques il sera alors possible de 
dimensionner plus précisément le réacteur dans des conditions de fonctionnement 
déterminées. 
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CHAPITRE V 
 

RESULTATS EXPERIMENTAUX ET DISCUSSION 
 

Dans ce chapitre, notre intérêt s’est porté sur l’étude de la dégradation photocatalytique de 
plusieurs molécules organiques ayant une structure chimique plus ou moins complexes. Ces 
composés organiques appartiennent à la catégorie des pesticides, ceux-ci ont été choisis à 
cause de leur utilisation assez répandue dans notre pays. Comme insecticides, notre choix 
s’est porté sur le méthomyl appartenant à la classe des carbamates et le diazinon, lui, 
appartenant à la classe des organophosphorés. Comme herbicides, nous nous sommes 
intéressées à l’isoproturon et au chlorotoluron qui appartiennent à la famille des  phénylurées. 
Le phénol et l’acide salicylique ont été choisis, l’un parce qu’il est utilisé en synthèse 
organique et entre dans la composition de différents produits chimiques et que l’on retrouve 
souvent dans les eaux résiduaires (OMS, 1994), et l’autre est considéré comme un produit de 
dégradation du phénol. Le phénol est aussi considéré comme une matière première pour la 
fabrication de l’acide salicylique (Salaices et al., 2004). La photodégradation de ces 
molécules organiques a été réalisée dans un réacteur hélicoïdal en utilisant des lampes UV de 
différentes puissances (tableau III.3) en présence d’un semi-conducteur très réactif: le dioxyde 
de titane (TiO2), de type Degussa P25 (Datye et al., 1995). Une étude paramétrique a été 
réalisée afin de vérifier l’influence de certains paramètres sur la cinétique de dégradation. Le 
choix de ces polluants est basé sur leur toxicité assez élevée en raison de leur structure 
chimique par la présence de cycles aromatiques, ainsi que leur pouvoir réfractaire à la 
biodégradation. Lors de cette étude, l’acide salicylique a été choisi comme molécule modèle. 
 

Cette étude a été précédée de tests préliminaires, indispensables à la détermination des 
conditions optimales, à savoir, la source de prélèvement des échantillons, le procédé le plus 
performant parmi ceux intervenant dans la Photocatalyse, c'est-à-dire, l’adsorption et sa durée, 
la photolyse et la photocatalyse proprement dite. 

 

Sachant que les eaux résiduaires contiennent une multitude de produits chimiques et de 
surcroît des produits phytosanitaires non biodégradables, nous nous sommes intéressées par la 
suite à l’étude de la codegradation de deux polluants afin de déterminer les différentes 
interactions pouvant exister  entre eux  et de choisir la meilleure procédure pour l’élimination 
des deux polluants. 
 
V.1. Influence de la source de prélèvement des polluants: cas du phénol 

 

L’effet de la source de prélèvement de l’échantillon dépend du type de réacteur (selon 
qu’il soit ouvert parfaitement agité, ou piston), il peut donc influencer la vitesse de la réaction. 
Pour cela, des essais ont été effectués sur le phénol à un débit de 0,23 L/min, une 
concentration en polluant de 10 mg/L, une concentration en TiO2 1 g/L et une lampe d’une 
puissance de 400 watts. 

Des prélèvements ont été effectués à deux endroits différents: l’un au niveau de la sortie 
du réacteur et l’autre au niveau du réservoir. Comme le montrent les courbes illustrées sur la 
figure (V.1) représentant la concentration résiduelle en polluant en fonction du temps 
d’irradiation, l’élimination du phénol a été très importante et rapide puisqu’elle a atteint un 
taux de 100 % au bout de 150 minutes. De plus, pour les deux points de prélèvement, les deux 
courbes sont superposables ce qui permet de déduire que le lieu de prélèvement de 
l’échantillon n’a pas d’influence sur le taux de conversion du phénol obtenu. Ceci est dû à une 
bonne homogénéisation de la solution. 
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Figure.V.1. Évolution temporelle de la concentration résiduelle en phénol pour deux 
sources de prélèvement. C0(phénol)=10 mg/L, CTiO2=1 g/L, Q=0,23 L/min, P= 400 W, T=32°C. 

 
De plus, l’étude hydrodynamique développée au chapitre IV a montré que le réacteur 

hélicoïdal pouvait être assimilé à un réacteur piston, ce qui conforte nos résultats. 
 
V.2. Mise en évidence du processus photocatalytique 
 

Afin d’évaluer l’importance des différents procédés sur l’élimination des polluants, des 
expériences ont été réalisées sur deux pesticides, le chlorotoluron et le diazinon, ces derniers 
ont été soumis séparément à une adsorption, une photolyse et à une photocatalyse. La 
concentration en polluant est de 10 mg/L, la puissance lumineuse étant de 18 watts. Une étude 
comparative des différents procédés pour chacun des deux pesticides a été effectuée à travers 
le calcul du  taux d’abattement en fin de processus. 
 
a – Influence des différents procédés sur l’élimination du chlorotoluron 

 

Lors de cette étude, le chlorotoluron a été soumis aux différents procédés: une adsorption 
où la solution de polluant est mise en contact avec catalyseur (ce dernier intervient 
uniquement comme adsorbant) sans aucun apport de photons; une photolyse, le polluant est 
mis en contact d’une radiation lumineuse en l’absence de catalyseur, et une photocatalyse où 
les différents intervenants sont rassemblés à savoir le catalyseur et la radiation lumineuse 
ultraviolette. Les courbes représentant l’évolution de la concentration réduite en chlorotoluron 
en fonction du temps sont illustrées sur la figure (V.2). Celles-ci montrent qu’il existe une 
certaine diminution de la concentration réduite en chlorotoluron au cours du temps pour les 
différents procédés. La détermination du taux d’abattement après un temps de contact de 7 
heures montre que pour le procédé d’adsorption la perte en chlorotoluron est assez faible et la 
valeur atteinte est de 16%, alors que pour la photolyse elle est de 48%. Par contre, pour la 
photocatalyse le taux d’abattement  atteint 73%. 

Ces résultats confirment que le procédé photocatalytique est le plus performant avec un 
taux de dégradation dépassant 73%. L’activité chimique a bien été observée sur les deux 
derniers procédés ce qui confirme d’une part l’activité catalytique du dioxyde de titane et 
d’autre part celle du flux lumineux UV, l’efficacité du procédé photocatalytique n’est plus à 
mettre en doute. 
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Figure.V.2. Évolution temporelle de la concentration réduite du chlorotoluron pour les 
différents procédés. C0 =10 mg/L, T=23°C, CTiO2=0,2 g /L, Q = 0,23 L/min, pH libre. 

 

Il est intéressant de constater que même si le procédé de photocatalyse est précédé d’un 
phénomène d’adsorption, il suffit qu’il y ait une faible quantité de soluté adsorbée pour que le 
phénomène de photocatalyse soit déclanché. 

 
b – Influence des différents procédés sur l’élimination du diazinon 

 

L’élimination du diazinon a été étudiée à différentes conditions expérimentales: (i) dans 
le noir en présence de TiO2 (adsorption), sous irradiations UV, en l’absence de TiO2 
(photolyse) et sous irradiations UV en présence de TiO2. Les courbes représentant l’évolution 
temporelle de la concentration réduite en diazinon sont illustrées dans la figure (V.3). Ces 
courbes montrent qu’il existe une importante diminution de la concentration réduite pour les 
différents procédés; ainsi, au bout de 6 heures d’exposition du polluant le taux d’abattement 
lors de l’adsorption a atteint une valeur de 76,7%; celui correspondant à la photolyse a été de 
69,5% et lors de la photocatalyse ce taux a atteint 95%. Il est à remarquer que dans le cas du 
diazinon, une très forte adsorption a été observée, le polluant a été adsorbé à 76,7% après un 
temps d’équilibre d’adsorption d’une durée de 3 heures, ce taux très élevé dépassant même le 
taux obtenu lors de la photolyse est assez remarquable, car contrairement au diazinon, les 
autres pesticides étudiés ne présentaient qu’une faible affinité visa vis du dioxyde de titane. 
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Figure.V.3.Evolution temporelle de la concentration réduite du diazinon pour les différents 
procédés. C0=10 mg/L, CTiO2=0,3 g/L, Q=0,202 L/min, pH libre, P=18W. 
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Au vu des résultats obtenus, le procédé UV/TiO2 s’avère être le plus performant pour 
l’élimination des pesticides par un phénomène d’oxydation en présence de radicaux 
hydroxyles. Mais il est nécessaire de souligner que tout phénomène de photocatalyse est 
gouverné par le phénomène d’adsorption. Sakkas et al., (2005) ont montré que l’élimination 
du diazinon pouvait être favorisée par une irradiation UV provenant d’une lampe à arc de 
xénon de 1500 W, en présence d’une suspension TiO2 (Degussa P25), mais la photolyse et 
l’adsorption n’ont pu réduire le diazinon qu’à un taux de 15% . De plus, Kouloumbos et al., 
(2003) ont montré que la dégradation totale d’une solution de diazinon à une concentration 
initiale de 20 mg/L en présence de TiO2 en suspension à raison de 0,5 g/L, irradiée avec 4 
lampes d’une puissance de 15 watts chacune est atteinte au bout de 30 minutes. Par contre, la 
photolyse du diazinon a produit une dégradation de 10%. 

5 
 

Une étude effectuée par Feigenbrugel en 2005 sur trois pesticides (le dichlorvos, le 
diazinon et la fenpropidine) en utilisant le procédé de la photolyse directe (rayonnement 
solaire) en phase gazeuse, a montré, que de la même façon que pour le dichlorvos, le diazinon 
semble peu sensible aux irradiations solaires, ce qui est en accord avec les résultats de Le 
Person et al., (2005); Sakkas et al., (2005). Ces résultats ne sont pas contradictoires avec le 
spectre UV en phase aqueuse de ce composé qui montre qu’il absorbe assez peu entre 280 et 
320 nm, sachant que la photolyse directe en présence de rayonnements solaires n’est possible 
que pour des longueurs d’onde supérieures à 290 nm. Or, les pesticides absorbent souvent à 
des longueurs d’ondes plus faibles, Floesser et al., (2001). 
 
V.3. Effet de la durée d’adsorption du polluant sur la photodégradation du polluant en 
présence du dioxyde de titane. Cas du chlorotoluron 

 

Quand un solide est mis en contact avec une solution, chaque constituant de cette 
dernière le solvant et le soluté, manifeste une tendance à s’adsorber à la surface du solide. Il y 
a compétition en surface entre les deux adsorbats (solvant et polluant), chaque composé 
adsorbé dépend de sa nature chimique, de sa concentration, de la température et de son 
affinité vis-à-vis des sites actifs. Dans les phénomènes d’adsorption, l’adsorption du solvant 
peut être négligée devant celle du soluté, (Gregg et al., 1967). 
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Figure.V.4. Évolution temporelle de la concentration en chlorotoluron pour deux temps 
d’adsorption. C0(chlorotoluron) = 10 mg/L, T=23°C, CTiO2=0,2 g /L, Q = 0,23 L/min. 

 
L’effet du temps d’adsorption, sur la surface du TiO2, sur la photocalyse du chlorotoluron 

a été étudié pour deux temps de contact (1 et 2 heures), sachant qu’en général l’équilibre 
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d’adsorption des produits organiques sur différents adsorbants est atteint au bout de 30 à 60 
minutes. La concentration initiale en polluant est de 10 mg/L et la concentration de la 
suspension en catalyseur est égale à 0,2 g/L. 

 
Les courbes illustrées sur la figure (V.4) représentent l’évolution temporelle de la 

concentration en chlorotoluron pour deux temps d’adsorption. L’observation des deux courbes 
montre que, pour les deux durées d’adsorption, les quantités dégradées lors de la 
photocatalyse sont  très rapprochés et importantes quelque soit le temps d’irradiation; le taux 
dégradé atteint les 90% au bout de 7 heures d’irradiation, de plus, il a été constaté que la 
quantité de chlorotoluron adsorbée est assez faible, comparé au diazinon. Ce résultat a permis 
de fixer le temps d’équilibre d’adsorption à 1 heure pour tous les polluants étudiés, où le 
même phénomène a été observé. 

 
V.4. Influence de l’étape d’adsorption sur la dégradation des polluants: cas du diazinon 

 

Afin de vérifier l’effet de l’étape d’adsorption sur la photodégradation du diazinon, nous 
avons représenté deux cinétiques de photocatalyse, l’une en tenant compte de l’étape 
d’adsorption et l’autre en photocatalyse directe (c'est-à-dire en faisant abstraction de l’étape 
d’adsorption). Les courbes de la figure (V.5) représentant la concentration réduite du diazinon 
en fonction du temps montrent que dans les deux cas le diazinon se dégrade de façon 
importante et l’abattement dépasse les 90%. 

De plus, les courbes montrent que l’étape d’adsorption influe très légèrement sur le taux 
dégradé pendant les deux premières heures d’irradiation. Bien que le procédé de 
photocatalyse soit toujours précédé d’un phénomène d’adsorption, nous avons constaté qu’il 
était possible de s’affranchir de l’étape d’adsorption proprement dite, et d’allumer la lampe 
UV en même temps que la mise en marche de la pompe de recirculation, car la même 
conversion a été obtenue pour les deux cas. 
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Figure.V.5. Évolution temporelle de la concentration réduite du diazinon pour les 
deux procédés. C0=22 mg/L, CTiO2=0,15 g/L, Q=0,292 L/min, pH: libre. 

 
Des travaux antérieurs ont montré que lorsque l’étape d’adsorption était prise en compte 

et l’équilibre atteint, la cinétique de dégradation du polluant présentait une cloche au début de 
l’irradiation, cette forme découlerait de la formation d’une quantité considérable de produits 
intermédiaires absorbant à la même longueur d’onde que le polluant, il est donc conseillé, 
lorsque l’analyse est effectuée par spectroscopie UV/visible de procéder directement à la 
photocatalyse sans passer par la période d’adsorption proprement dite. 
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Qourzal et al., (2008) ont montré que pour le 2-naphthol, les procédés de photolyse et 
d’adsorption étaient très faibles et que la combinaison des deux procédés (la photocatalyse) 
conduisait à une dégradation totale du 2-naphthol au bout de 3 heures d’irradiation. 
 
V.5. Étude paramétrique 
 

Cette étude a porté sur différents pesticides (isoproturon, méthomyl, chlorotoluron et 
diazinon), un composé entrant dans la fabrication d’un bon nombre d’entre eux (phénol) et un 
produit pharmaceutique (acide salicylique) vu leur large utilisation. 
 

Dans cette étude nous nous sommes intéressées à l’effet de différents paramètres sur la 
dégradation des polluants organiques, à savoir: 
 

• le débit de recirculation de la solution; 
• la puissance lumineuse; 
• la concentration initiale en polluant; 
• la quantité de catalyseur utilisée; 
• le pH de la solution; 
• l’effet des ions Ca2+ ; 
• l’effet de certains oxydants ; 
• les performances de différents types de TiO2 utilisés. 

 
V.5.1. Influence du débit de recirculation de la solution sur la photodégradation du 
polluant organique 
 

Le débit de recirculation a une grande influence sur la réaction de dégradation des 
différents polluants puisqu’il intervient directement sur le temps de contact entre les particules 
de catalyseur (temps de séjour), le polluant et les rayons UV. L’étude de ce paramètre a été 
effectuée à pH libre, sans ajout d’aucun produit de quelque nature que ce soit. 

 
V.5.1.1. Cas du phénol 

 

Plusieurs procédés ont montré leur efficacité sur la dégradation du phénol (Salinaro 
et al., 1999, Blanco-Martínez et al., 2009). Ces méthodes sont basées sur les procédés 
d’oxydation avancés incluant ceux utilisant le peroxyde d’hydrogène (Brillas et al., 1998; 
Qiang et al., 2003; Singh et al., 2008; Gaya et al.,2008), les ions ferriques (Al-Hayek et al., 
1990; Guélou et al., 2003 et Bremner et al., 2006) ou le dioxyde de titane (Al-Ekabi et al., 
1988; Wei et al., 1991; Vione et al., 2005; Abecassis-Wolfovich et al., 2005; Beata et al., 
2006; Hosseini et al., 2007). L’avantage de ces procédés consiste en la minéralisation totale 
des contaminants organiques quelque soit leur structure (simple ou complexe). De nos jours, 
le procédé le plus efficace pour le traitement des eaux contaminées par des composés 
organiques est la photocatalyse hétérogène, cette dernière consiste en l’excitation de 
particules de TiO2 en suspension se trouvant en présence de molécules biorécalcitrantes par 
un rayonnement UV. 

 

Afin d’étudier l’influence du débit de recirculation et par conséquent l’effet du temps de 
séjour de la solution dans le réacteur hélicoïdal, la photodégradation du phénol a été étudiée 
en faisant varier les débits (0,07 à 0,23 L/min) et deux puissances d’irradiations (15 et 400 W) 
à pH libre. Les courbes des figures (V.6, 7 et 8) représentant l’évolution temporelle de la 
concentration réduite en phénol C/C0 pour les différents débits étudiés montrent d’une part, 
que l’activité photocatalytique du dioxyde de titane ainsi que la réduction du phénol est 
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beaucoup plus importante lorsque la solution est soumise à une irradiation plus puissante et à 
un débit plus faible (Okamoto et al., 1985) et d’autre part que le taux de conversion du 
phénol est beaucoup plus faible (2%) lorsqu’il est soumis à une irradiation de 15 W 
contrairement à celle obtenue à 400 W où le taux éliminé dépasse les 99,8 % (Blake, 2001). 
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Figure.V.6. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol  
pour différents débits. P = 15W, C0(phénol)=10 mg/L,CTiO2=1 g/L, T=32°C. 
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Figure.V.7. Évolution temporelle de la 
concentration réduite en phénol pour différents 
débits. P= 400W, (C0(phénol)=10 mg/L, 
CCTiO2=1 g/L, T=32°C). 
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Figure.V.8. Évolution temporelle de la 
concentration réduite en phénol pour différents 
débits. P= 400W, C0(phénol)=10 mg/L,CTiO2=0,2 
g/L, T=32°C). 

 
Pour une concentration en TiO2 de 0,2 g/L, l’élimination du phénol à pH libre se déroule 

de façon plus lente (figure V.8) ceci s’explique par la diminution du nombre de sites actifs et 
de radicaux HO  générés par la réaction de photolyse et de photocalyse des molécules d’eau. 
L’évolution temporelle de la concentration en phénol pour différents débits allant de 0,07 à 
0,23 L/min montre que pour les débits très faibles (Q<0,23 L/min), un dépôt de catalyseur a 
été observé sur les parois internes du réacteur et dans les tuyaux de recirculation, Ce 
phénomène peut être expliqué par la très faible vitesse d’entraînement des particules de TiO2 
ainsi que les pertes de charge dues aux conditions d’adhérences ce qui gène la bonne 
recirculation de la solution et limite le bon fonctionnement du réacteur. 

•

 
L’allure des courbes obtenues est de forme exponentielle laissant prédire que la cinétique 

de dégradation du phénol est de pseudo- premier ordre.  
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Les constantes cinétiques apparentes de pseudo-premier ordre déterminées par régression 
linéaire à partir de la représentation de –ln(- dC/dt) en fonction de ln(C) sont illustrées dans le 
tableau (V.1) pour les différents débits. L’observation des constantes cinétiques de la réaction 
photocatalytique présentent une nette augmentent avec la diminution du débit de recirculation 
de la solution dans le réacteur photochimique. Ce résultat était prévisible car la dégradation 
des composés organiques est fonction du temps d’exposition à la lumière UV. Afin d’éviter 
tout dépôt du catalyseur sur les conduites, il nous est apparu plus judicieux d’utiliser un débit 
de 0,23 L/min même si la constante cinétique était plus élevée pour 0,14 L/min. De plus, le 
taux de dégradation est également fonction du débit. Le meilleur taux de conversion (97 %) 
du phénol a été obtenu pour un débit de 0,23 L/min qui sera considéré comme optimum pour 
la suite des expériences. 

 
Tableau.V.1. Constantes cinétiques et taux de dégradation du phénol pour  
différents débits et concentrations en TiO2 pour une irradiation de 400W. 

 

C (TiO2) 
(g/L) 

Débit 
(L/min) kapp (min-1) Taux de 

dégradation (%) 
0,11 2,34 ± 0,02 97,3 

1,0 
0,23 1,70± 0,02 99,8 

0,14 0,0092 ± 0,0008 93,0 

0,23 0,0075 ± 0,0007 97,0 0,2 

0,26 0,0049 ± 0,0006 75,0 
 
Une étude réalisée par Guittonneau et al. (1990), sur la photodégradation des 

chloronitro-benzènes, a montré que l’augmentation du temps d’exposition aux rayonnements 
UV se traduit par un accroissement des entités radicalaires hydroxyles HO • responsables de la 
photodégradation des composés organiques, ce qui améliore l’efficacité du procédé 
photochimique. 
 
V.5.1.2. Cas de l’acide salicylique 

 

L’effet du débit de recirculation du mélange réactionnel a été également étudié sur la 
molécule modèle: l'acide salicylique pour une série de débits allant de 0,022 à 0,23 L/min à 
deux puissances d’irradiations. 

 

Les figures (V.7 et 8) représentant la concentration réduite en acide salicylique en 
fonction du temps d’irradiation pour différents débits, montrent que d’une part, la dégradation 
photocatalytique augmentait avec l’augmentation du flux lumineux apporté par les 
rayonnements ultraviolets, et d’autre part qu’il existe un débit optimum correspondant à 0,23 
L/min où le taux d’acide salicylique dégradé atteint les 100 % au bout de 4 heures pour une 
puissance de radiations de 400 W.  
 

L’observation de la figure (V.9) où les radiations lumineuses sont assez faibles et ne 
dépassent pas 15 W montre qu’au bout de 6 heures d’irradiation, le taux de dégradation atteint 
seulement 16 %, ce taux dénote l’avantage d’utiliser des puissances d’irradiation plus 
importantes pour aboutir à des éliminations de polluants conséquentes comme le montre le 
tableau (V.2), où l’on constate qu’il suffit d’exposer l’acide salicylique pendant 4 heures à 
une irradiation de 400 W pour qu’il soit totalement éliminé, il est évident que la relation entre 
la quantité de radicaux hydroxyles formés et le flux lumineux auquel est soumis le catalyseur 

 

70



CHAPITRE V            RESULTATS EXPERIMENTAUX ET DISCUSSION 

n’est pas à mettre en doute (Oturan et al., 1992, 2001; Themann et al., 2001; Diez et al., 
2001). 
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Figure.V.9. Évolution temporelle de la 
concentration réduite en acide salicylique pour 
différents débits. (C0 (Polluant) = 7,24 10-2mM, 
CTiO , T = 28°C, P= 15 W). 

Figure.V.10. Évolution temporelle de la 
concentration réduite en acide salicylique pour 
différents débits. (C0(Polluant) = 7,24 10-2 mM, 
CTiO2=0,5 g/L, T=30°C, P = 400W).2 = 1 g/L

 
L’allure des courbes obtenues est de forme exponentielle laissant prédire que la 

cinétique de dégradation du phénol est de pseudo- premier ordre.  
 

Tableau.V.2. Valeurs des constantes cinétiques et des taux de 
dégradation de l’acide salicylique pour différents débits. P = 400W. 

 

Débit (L/min) 0,065 0,23 
X (%) 

(t = 240 min)  87 100 

kapp (min-1) 0,0880 ± 0,0001 0,01330 ± 0,00002 

 
Les constantes cinétiques apparentes déterminées par régression linéaire et représentées 

sur le tableau (V.2) montrent que la vitesse de la réaction photocatalytique augmente avec le 
temps de passage de la solution dans le réacteur photochimique, car en augmentant le temps 
d’exposition de la solution réactionnelle aux rayonnements UV, la production des entités 
radicalaires hydroxyles (HO ) responsables de la photodégradation des composés organiques 
augmente, ce qui provoque l’amélioration de l’efficacité du procédé photochimique 
(Guittonneau et al., 1988). Ces résultats confirment le choix porté sur le débit de 0,23 L/min 
où le taux de dégradation apparaît plus important. 

•

 
V.5.1.3. Cas du méthomyl 
 

La photodegradation du méthomyl a été réalisée à différents débits (0,20 à 0,26 
L/min) avec une puissance d’irradiation de 400 watts, une concentration en catalyseur de 0,2 
g/L et une concentration initiale en polluant de 2,5 g/L. 

 
Au vu des résultats illustrés sur la figure (V.11), représentant l’évolution temporelle 

de la concentration réduite en méthomyl, il apparaît que la photodégradation du méthomyl est 
favorisée par de faibles débits (Okamoto et al., (1985). Les courbes montrent que les débits 
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supérieurs à 0,23 L/min ralentissent la cinétique de dégradation, ceci peut être dû à la grande 
vitesse de circulation de la solution qui a pour conséquence de diminuer le temps d’exposition 
de la solution aux rayons lumineux. Pour les débits inférieurs à cette valeur, le même 
phénomène qu’avec le phénol a été remarqué, (dépôt du TiO2 sur les parois du réacteur et 
dans les conduites de circulation). Le choix du débit reste identique à celui utilisé dans le cas 
du phénol (0,23 L/min). 
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Figure.V.11. Évolution temporelle de la concentration réduite en méthomyl 
C0 méthomyl =2,5 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, P = 400W, T=32°C. 

 
Les courbes obtenues montrent que la photodégradation du méthomyl suit une 

cinétique de pseudo premier ordre, les constantes cinétiques apparentes ont été déterminées 
par régression linéaire. 

 

Comme illustré sur le tableau (V.3), l’étude a montré que la valeur de la constante de 
vitesse apparente augmentait avec la diminution du débit de recirculation et le temps de demi-
réaction diminuait avec la diminution du débit de recirculation.  

 
Tableau.V.3. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction, vitesses initiales 
et taux de dégradation après 150 minutes d’irradiation pour les différents débits. 

 

Débit 
(L/min) kapp (min-1) 

r0.10+7 

M.min-1 R2 t1/2 
(min) 

Taux de 
dégradation 

(%) 

 

0,20 0,0120 ± 0,0009 1,85 ± 0,03 0,98 58 85  

0,23 0,0240 ± 0,0010 3,70 ± 0,01 0,97 29 98  

0,26 0,0180 ± 0,0012 2,77 ± 0,03 0,99 38 93  
 

Ainsi, les temps de demi-réaction calculés montrent que le temps requis pour que la 
moitié du substrat soit éliminée est optimal pour un débit de 0,23 L/min où le taux 
photodégradé atteint la valeur de 98 % avec une vitesse initiale maximale de 3,70 10-7 M/min. 

Les résultats obtenus lors de cette étude montrent que les meilleurs taux de dégradation et 
constante de vitesse apparente sont obtenus avec un débit de 0,23 L/min.  
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V.5.1.4. Cas du chlorotoluron 
 

Afin de bien comprendre l’effet du débit de recirculation de la solution sur le taux 
de dégradation du chlorotoluron dans le réacteur hélicoïdal, différents débits variant entre 
0,074 et 0,36 L/min ont été étudiés pour une concentration  initiale en chlorotoluron de 
10mg/L, une puissance de la lampe de 18W et un pH libre (5,88 - 6,1). 

 
Les courbes illustrées sur la figure (V.12) représentent l’évolution temporelle de la 

concentration réduite C/C0 du chlorotoluron pour les différents débits étudiés. Les courbes 
montrent que la dégradation est défavorisée pour les plus faibles débits (Q< 0,23 L/min), cette 
faible dégradation est due à une faible vitesse d’entraînement des particules solides (TiO2) ce 
qui se traduit par un dépôt de catalyseur sur les parois internes du réacteur ainsi que sur les 
conduites. 

Le meilleur taux de dégradation est obtenu pour un débit égal à 0,23 L/min. Pour les 
débits élevés, le temps de passage dans le photoréacteur est faible d’où une diminution du 
temps de contact entre la solution et le catalyseur se traduisant par une durée d’irradiation 
faible, ce qui a pour effet de défavoriser la dégradation du polluant. 
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Figure.V.12. Évolution temporelle de la concentration réduite en chlorotoluron pour 
différents débits. C0(chlorotoluron) =10 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, P = 18W, T=23°C. 

 
L’allure des courbes de la figure (V.12) est de forme exponentielle laissant prédire que 

la cinétique de dégradation du chlorotoluron est du pseudo-premier ordre. La vitesse de 
dégradation obtenue à partir de la représentation de ln (C0/C) en fonction du temps confirme 
que la réaction est de pseudo-premier ordre. 
 

Le tableau (V.4) rassemble les valeurs des constantes de vitesse apparentes obtenues 
par régression linéaire, les vitesses initiales et les temps de demi-réaction calculés à partir des 
équations (II.49 et 50) pour chaque débit étudié. 
 

Nous remarquons d’après les résultats présentés sur le tableau (V.4) que les meilleurs 
taux de dégradation (72,5%) et constantes de vitesses apparentes sont obtenus pour un débit 
de recirculation 0,23 L/min. Pour les études qui suivront, ce débit sera considéré comme 
optimum.  
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Tableau.V.4. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction, taux d’abattement 
 après 7 heures d’irradiation et vitesses initiales de la photodegradation du chlorotoluron 
 pour différents débits de recirculation. 
 

Débit 
(L/min) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 r0 10+5 

(mMmin-1) 
t1/2 estimé 

(min) 
t1/2 calculé 

(min) 

Taux de 
dégradation 

(%) 
0,074 1,350 ± 0,004 0,89 7,050 ± 0,002 513,6 513,4 38,4 

0,147 1,300 ± 0,005 0,81 5,640 ± 0,001 533,4 533,2 36,9 

0,230 3,160 ± 0,005 0,99 13,630 ± 0,003 219,4 219,4 72,5 

0,270 1,950 ± 0,004 0,98 11,280 ± 0,001 355,6 355,5 53,3 

0,360 1,950 ± 0,004 0,89 8,460 ± 0,002 355,6 355,5 50,8 
 

V.5.1.5. Cas du  diazinon 
 

 

Afin de déterminer l’influence du débit de recirculation de la solution sur la 
dégradation du diazinon dans le réacteur hélicoïdal, différents débits ont été étudiés à la 
température ambiante (34 ± 2 °C) en maintenant les conditions expérimentales suivantes:  

-concentration initiale en diazinon: 22 mg/L; 
-concentration en TiO2: 0,15 g/L 
-puissance de la lampe: 18 W; 
-pH libre (6,5 -6,8). 

 
Les résultats illustrés dans la figure (V.13) présentent la variation temporelle de la 

concentration réduite en diazinon en fonction du temps pour différents débits. 
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Figure.V.13. Évolution temporelle de la concentration réduite en diazinon pour 

différents débits.C0=22 mg/L, CTiO2= 0,15 g/L, lampe 18 W, T=34°C, 
pH: libre. 

 
Les courbes illustrées sur la figure (V.13) confirment que la photodegradation du 

diazinon par le procédé TiO2/UV est très efficace, ainsi, le taux éliminé dépasse 90%. 
3 

 

La figure (V.13) montre que pour la gamme des débits de recirculation choisie, il 
n’apparaît aucune différence dans le processus de photodégradation du diazinon, ainsi, pour 
les cinq débits les courbes se confondent, et les taux de dégradation après 6 heures 
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d’irradiation varient très légèrement, la différence ne dépasse pas 2%. Notons que pour ces 
valeurs de débits, l’élimination du diazinon a atteint un taux maximum de 91% (tableau V.5). 

 

L’allure des courbes de la figure (V.13) est de forme exponentielle laissant prédire que la 
cinétique de dégradation du diazinon est de pseudo-premier ordre. 

 

Le tableau (V.5) rassemble les valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales 
calculées à partir de l’équation (II.50) et temps de demi-réaction du diazinon pour les 
différents débits étudiés. 
 

Tableau.V.5. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, taux de 
dégradation et temps de demi-réaction pour les différents débits. C0=22 mg/L, 
CTiO2=150 mg/L, lampe 18 W, T=34 °C, pH: libre. 

 

Débit 
(L/min) 

kapp×10+2 

(min-1) R2 r0×10+4 
(mM/min) t1/2(min) Taux de 

dégradation (%)

0,168 1,4±0,3 0,971 10,5±0,03 49,5 90,8 

0,202 1,1±0,2 0,992 7,72±0,03 63,0 91,6 

0,247 1,0±0,2 0,992 7,26±0,03 69,3 90,4 

0,292 1,1±0,2 0,996 8,00±0,03 63,0 89,2 

0,338 1,2±0,2 0,975 8,58±0,03 57,8 91,1 
 

Nous remarquons d’après les résultats présentés sur le tableau (V.5) que le meilleur taux 
de dégradation (91,6%)  est obtenu avec un débit de recirculation 201,96 mL/min, pour les 
études qui suivront ce débit sera considéré comme optimum.  
 
V.5.2. Influence de la puissance lumineuse sur la photodégradation de quelques 
polluants 
 

L’activité photocatalytique du dioxyde de titane Degussa P25 a été évaluée dans 
différents domaines spectraux 
 
V.5.2.1. Cas du phénol 
 

L’intensité lumineuse est considérée comme l’un des paramètres les plus importants 
contrôlant la vitesse de photodégradation du polluant. Afin de comparer le comportement 
chimique du phénol vis-à-vis des différentes sources lumineuses, deux systèmes d’irradiation 
ont été utilisés. Le premier système consiste en une lampe de type Philips HPA 400W/S et 
l’autre de type Philips TLD15W/05. Les distributions spectrales de ces deux lampes ont une 
émission dans l’UV avec des pics à 365 nm. L’étude de photodégradation a été effectuée à pH 
libre en maintenant des concentrations initiales de 10 mg/L en phénol, et 1 g/L en TiO2 avec 
un débit de 0,23 L/min. 

La figure (V.14) montre que la cinétique de dégradation du phénol sous une 
irradiation d’une puissance de 400 W et beaucoup plus importante et rapide que celle obtenue 
pour une puissance de 15 watts, le taux de dégradation passe de 99,2 % pour le premier cas à 
3 % pour la plus faible puissance. Ceci peut être expliqué par l’augmentation du flux 
photonique atteignant la surface des particules de catalyseur provoquant ainsi la formation 
d’un plus grand nombre de radicaux HO·, réactifs indispensables à la réaction de dégradation 
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du phénol. En diminuant l'intensité lumineuse, le nombre de photons actifs diminue et limite 
le processus photocatalytique. 
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Figure.V.14. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol pour  
deux puissances d’irradiation. C(phénol)=10 mg/L, C(TiO2)=1 g/L, Q=0,23 L/min, 

T=32°C. 
 

L’observation des courbes de la figure (V.14) montre que la conversion du phénol 
dépend de l’intensité lumineuse, ainsi, l’augmentation du flux lumineux de 15 à 400 watts 
accroît le taux d’élimination du phénol de façon remarquable. Pour une puissance de 400 
watts, la conversion atteint 100% au bout de 4 heures, alors que pour une puissance de 15 
watts, l’élimination ne dépasse pas 15% même après un temps d’irradiation assez long. 
Comme nous l’avons déjà énoncé, ces résultats s’expliquent en se basant sur la quantité de 
photons libérée dans le mélange réactionnel, pour de grandes puissances lumineuses, les 
photons sont présents en quantité excessive générant ainsi plus d’espèces réactives et donc 
une destruction massive du polluant. Il est donc évident qu’une grande activité du catalyseur 
s’obtient avec un flux lumineux intense (Okamoto a,b et al., 1985; Wei et al., 1999). 
 
V.5.2.2. Cas de l’acide salicylique 
 

Pour évaluer l’influence de la puissance lumineuse sur l’efficacité de la réaction de 
photocatalyse sur les molécules organiques telles que l’acide salicylique, des expériences ont 
été menées avec les mêmes puissances que celles utilisées pour le phénol, c'est-à-dire deux 
lampes UV de puissances de 15W et 400W, la concentration initiale en acide salicylique est 
de 7,24 10-2 mM, une concentration en TiO2 égale à 0,5 g/L et un débit volumique de 0,23 
L/min. 

Les courbes représentant la concentration résiduelle en acide salicylique en fonction 
du temps d’irradiation pour les deux puissances lumineuses sont illustrées dans la figure 
(V.15). Ces courbes montrent une forte dégradation photocatalytique de l’acide salicylique 
sous une irradiation de 400 watts.  

En effet, il a été constaté, que l’acide salicylique se dégrade complètement au bout de 
240 min d’irradiation pour la lampe à 400 watts, contrairement à celle de 15 watts où la 
dégradation n’est que de 30%. 
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Figure.V.15. Évolution temporelle de la concentration réduite en acide salicylique  
 pour différentes puissances d’irradiation. C0 (polluant) = 7,24 10-2 mM, 
 CTiO2 = 0,5 g/L,Q = 0,23 L/min, T = 30°C. 

 
Ces résultats peuvent êtres expliqués par les radiations faibles émises par la lampe à 

15 W et donc la faible absorption des rayons par le catalyseur. Une étude effectuée par 
Symons et al., (1989) sur la photodégradation du (1,1,1) trichloroéthène à l’aide de deux 
lampes UV (100 et 400 W), a montré qu’une réduction de 93 % du polluant est obtenu au bout 
de 25 minutes d’irradiations à l’aide de la lampe à 400 W contre une réduction de 40 % du 
polluant pour un même temps d’irradiation avec une puissance de lampe de 100 watts et cela 
dans les même conditions opératoires. 
 
V.5.3. Influence de la concentration initiale en polluant sur la photodégradation 
 

 Afin de limiter les pertes de rendement liées à la concentration, il convient donc de 
dimensionner le réacteur en agissant sur la surface du catalyseur d'une part et sur la 
concentration en polluant d’autre part. Pour ce faire, une série de tests à différentes 
concentrations s’avère nécessaire afin de trouver un compromis entre vitesse de dégradation, 
capacité du réacteur photocatalytique et quantité de catalyseur. 

 

 Le but de cet essai est d'analyser l’influence de la concentration initiale en polluant 
dans l’eau à traiter sur l’efficacité du procédé photocatalytique. En effet, comme une certaine 
quantité d’UV peut être absorbée par les molécules de polluant plutôt que par la surface du 
TiO2, il est clair que l'efficacité de la photocatalyse dépend de la concentration en polluant, il 
est donc plausible de penser que la photodégradation diminue avec l’augmentation de la 
concentration en polluant. Plusieurs explications de ce comportement peuvent être envisagées. 
En premier lieu, la photogénération de trous h+ et/ou de radicaux  à la surface du 
catalyseur pourrait être réduite à cause du recouvrement des sites actifs par le polluant. Une 
autre explication voudrait que l'absorption d'une quantité significative de rayons UV par les 
molécules de polluant plutôt que par la surface du TiO2, diminue l'intensité du rayonnement 
absorbé au niveau du catalyseur, réduisant de ce fait l’efficacité de la réaction 
photocatalytique. Il est donc évident de conclure que lorsque la concentration initiale en 
polluant augmente, la surface du catalyseur requise pour la dégradation augmente également. 

HO•
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V.5.3.1. Cas du phénol 
 

Afin d’étudier la cinétique de dégradation du phénol par le système TiO2/UV, il est 
indispensable de connaître l’influence de la concentration initiale en polluant sur la vitesse de 
dégradation. L’étude de l’oxydation photocatalytique du phénol a été menée à différentes 
concentrations pour un débit de recirculation de 0,23 L/min et une concentration en 
catalyseur égale à 0,2 g/L (conditions optimales déterminées précédemment). Toutes les 
expériences ont été effectuées sous une intensité lumineuse constante de 400 watts. Les 
courbes représentant les  concentrations réduites en phénol en fonction du temps d’irradiation 
sont illustrées sur la figure (V.16). 

Les courbes de la figure (V.16) ainsi que les valeurs du tableau (V.6) montrent que 
56 à 99% du phénol ont été éliminés par le procédé étudié et pour des concentrations initiales 
variant de 2,5 à 25 mg/L, à pH libre et pour une irradiation de 400 watts. 
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Figure.V.16. Évolution temporelle de la concentration  en phénol pour différentes 
concentrations initiales en phénol. CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min, T=32°C, P = 400 W. 
 

Comme le montrent les courbes de la figure (V.16), le fait que le phénol s’adsorbe 
très peu à la surface du catalyseur laisse supposer qu’il ne réagit pas avec les radicaux 
hydroxyles dans son état adsorbé mais réagit chimiquement à la surface du catalyseur (Wei et 
al., 1991; Santos et al., 1999). Le temps nécessaire pour une dégradation complète du phénol 
augmente avec l’augmentation du polluant, par conséquent, la meilleure dégradation est 
obtenue pour la plus faible concentration en phénol, correspondant à 2,5 mg/L avec une 
efficacité atteignant 99% laquelle est obtenue au bout de 2 heures d’irradiation. Pour les 
autres concentrations, le temps nécessaire pour atteindre ce même taux (99%) est beaucoup 
plus long et augmente avec l’augmentation de la concentration initiale. 

 

Lorsque la concentration en phénol augmente dans la solution, une partie des photons 
libérés par les radiations lumineuses pourrait être interceptée par les molécules de phénol 
avant d’atteindre la surface du catalyseur, il est évident que du fait de la diminution du 
nombre de photons absorbé par le catalyseur, la quantité éliminée en phénol diminue aussi. 

 
Dans les procédés photocatalytiques, il a été démontré que la formation, la migration 

et la réaction des radicaux photogénérés avec les composés organiques sont des réactions 
consécutives, par conséquent, la vitesse de la réaction peut être déterminée par l’un des 
processus (équations V.2 à 6). 
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TiO2       TiO2 + BV BCh   e+ −+          (V.1) 
hν 

 
+

2 BV ads adsH O + h HO  + H•→ +

•

•

          (V.2) 
 

+
ads BV adsHO   h   HO  − + →           (V.3) 

 

2 ads BC 2 adsO  e  O− −+ →           (V.4) 

+
2 ads ads 2 adsO  + H  HO

 

−• •→           (V.5) 

+ +
ads BV adsR  + h   R   Produits dégradés•→ →         (V.6) 

 
Les courbes de la figure (V.16) montrent que la quantité de phénol dégradée augmente 

avec la diminution de la concentration initiale en phénol et que la cinétique est bien du 
pseudo- premier ordre pour des concentrations en phénol inférieures à 20 mg/L. Par contre, la 
cinétique devient d’ordre zéro (équation II.45) pour les concentrations de 20 mg/L et 25 
mg/L. Ainsi pour une concentration de 20 mg/L, la constante de vitesse est de 0,0021 ± 
0,0003 mmol.L-1min-1 et la vitesse initiale est de 4,45 10-4 ± 10-4 mmol.L-1.min-1. 

rk

 
 

Tableau.V.6. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction, 
 taux de dégradation en fin de réaction et vitesses initiales de la  
photodégradation du phénol pour les faibles concentrations. 
 

   

Cphénol 
(mg/L) 

kapp 10+2 
(min-1) R2 r0.10+4 

mM.min-1 
t1/2 

(min) 

Taux de 
dégradation 

(%) 
2,5 1,20 ± 0,09 0,97 3,190 ± 0,001 58 96 

5,0 1,00 ± 0,06 0,99 5,319 ± 0,002 71 97 

10,0 0,63 ± 0,07 0,99 7,979 ± 0,001 109 97 

15,0 0,42 ± 0,04 0,98 7,979 ± 0,001 164 94 
 

Comme le montre le tableau (V.6), les valeurs des constantes apparentes obtenue par 
régression linéaire en supposant que les réactions de dégradation sont de pseudo-premier 
ordre diminuent avec l’augmentation de la concentration (Matthews, 1988; Wei et al., 1991). 
Cette diminution est provoquée par les produits intermédiaires générés par la réaction 
photocatalytique du phénol, entravant ainsi la dégradation du phénol lui-même en produisant 
une grande quantité d’intermédiaires qui par la suite s’adsorbent à la surface du catalyseur, 
empêchant le phénol de s’adsorber et freinant par la même occasion la vitesse de dégradation 
du polluant. Il est intéressant aussi de mentionner qu’une compétition d’adsorption à la 
surface des particules de catalyseur entre les radicaux HO•générés par les sites actifs HO− et 
les molécules de phénol adsorbées qui réagissent avec les radicaux peuvent provoquer les 
mêmes effets. Lorsque la concentration en phénol est élevée, le nombre de sites actifs diminue 
du fait de l’adsorption d’une quantité aussi faible soit-elle en phénol, sachant que l’intensité 
des radiations est constante, le nombre de radicaux HO•et 2 O−• formé à la surface du 
catalyseur  est aussi constant, l’attaque de ces radicaux sur les molécules diminue et par 
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conséquent l’efficacité de la photodégradation diminue également. La présence de ces 
radicaux et leur rôle lors de l’oxydation dépend aussi bien des caractéristiques de la surface du 
catalyseur que de la composition de la solution. Les résultats expérimentaux ont montré que la 
réaction d’oxydation du phénol avec les radicaux hydroxyles se produisant en présence des 
particules de TiO2 est la réaction dominante, (Peiró et al., 2001; Wu et al., 2001; Barakat et 
al., 2005; Andrade et al.,2006). 
 

Des études réalisées par Hosseini et al., (2007) sur la photodégradation du phénol sur 
différents supports de TiO2 (TiO2/perlite, TiO2 déposé sur du verre, et TiO2 en suspension) 
ont confirmé que les molécules de phénol réagissaient avec les radicaux hydroxyles pour 
former un intermédiaire qui donnera par la suite le radical phénoxy, ce radical peut aussi 
former différents autres intermédiaires ou réagir avec le radical hydroxyle et former d’autres 
entités plus hydroxylées tels que le catéchol, l’hydroquinone la benzoquinone ou l’hydroxyle 
hydroquinone (Calza et al., 2001). Il est important de souligner que la photolyse ainsi que 
l’adsorption sont négligeables devant la photodégradation. 

 
V.5.3.2. Cas de l’acide salicylique 
 

L’effet de la concentration initiale en acide salicylique sur le procédé 
photocatalytique a été étudié pour un débit optimal de 0,23 mL/min, une concentration en 
TiO2 de 0,2 g/L, un pH libre (6,7-7,3) et une puissance d’irradiation de 400 watts. Les 
concentrations initiales en acide salicylique variaient de 1,81 10-2 à 1,81 10-1 mM. 

 
La figure (V.17) représentant l’évolution de la concentration en acide salicylique en 

fonction du temps d’irradiation pour différentes concentrations initiales, montre que l’activité 
du procédé TiO2/UV s’observe même aux charges polluantes considérées comme fortes 
(0,181 mM). 

 

L’allure des courbes montre que la cinétique est du pseudo-premier ordre, sauf pour 
la concentration correspondant à 0,181 mM, où la concentration résiduelle varie linéairement 
avec le temps d’irradiation ce qui laisse présager que la réaction est d’ordre zéro. 

 

Par ailleurs, d’après le tableau (V.7) et pour un temps d’irradiation de 300 minutes, le 
taux de dégradation atteint 100 % pour une concentration initiale de 0,0181 mM, et un taux de 
93,6 % pour une concentration initiale de 0,1086 mM. 

Pour une concentration de 0,181 mM en acide salicylique, considérée comme étant une 
concentration élevée, la cinétique devient d’ordre zéro, le taux de conversion atteint 63,4% au 
bout de 300 minutes d’irradiation, avec une constante cinétique kr = 2,67 10-4 mM min-1. 

 
Bahnemann et al., (2007) ont explique ce phénomène en supposant qu’au cours de 

l’oxydation, de moins en moins de surface de catalyseur est recouverte des molécules de 
polluants, puisqu’elles se décomposent en même temps à la surface. Une étude réalisée par 
Dorion C. (1996) a montré que la cinétique de dégradation de l’acide salicylique sur du 
dioxyde de titane déposé sur une plaque en verre, était d’ordre zéro pour des concentrations 
élevées. Par contre, l’ordre un a été obtenu pour les faibles concentrations. 
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Figure.V.17. Évolution temporelle de la concentration résiduelle en acide salicylique  

pour différentes concentrations initiales en acide salicylique.  
CTiO2 = 0,2 g/L, Q = 0,23 L/min, T = 30°C, pH (libre), P = 400W. 

 
Une autre étude effectuée par Ouldmame (1998) sur l’acide salicylique, a montré que 

la cinétique de la réaction de dégradation est du premier ordre dans le domaine des faibles 
concentrations alors qu’elle devient d’ordre zéro dans le domaine des fortes concentrations, et ce 
pour un réacteur à lit fixe. Il en est de même pour Regazzoni et al., (1998), qui ont observé un 
ordre zéro dans le domaine des fortes concentrations.. De plus, Matthews R.W. (1987 et 1988) 
avait également obtenu l’ordre un pour la dégradation de l’acide salicylique sur le TiO2 pour 
de faibles concentrations. 

 
Tableau.V.7. Valeurs des constantes cinétiques et taux de  
conversion lors de la photodegradation de l’acide salicylique. 

 

C0 (mM) Kapp 102 

(min-1) 
X % après 5 heures 

d’irradiation 
0,0181 1,321 100 

0,0362 1,19 99,92 

0,0724 1,011 99,02 

0,1086 0,90 93,62 
 

D’après les constantes cinétiques, déterminées par régression linéaire à partir des 
courbes de la figure (V.17) et d’après le tableau (V.7), l’efficacité du procédé 
photocatalytique diminue avec l’augmentation de la concentration initiale en polluant. 
 

Les valeurs des constantes de vitesse apparentes représentées dans le tableau (V.7) 
augmentent avec la diminution de la quantité en polluant utilisée, les meilleurs résultats sont 
obtenus avec une solution d’une concentration de 0,0181 mM en acide salicylique. Ce 
phénomène peut s’expliquer par le fait qu’aux fortes concentrations, les quantités d’oxygène 
et de radicaux HO •  dans la solution ne sont pas suffisantes pour l’oxydation du polluant, de 
plus, l’oxygène est fortement chimisorbé en raison de sa forte affinité électronique (0,43 eV 
pour O2 et 1,46 eV pour O) par suite du grand nombre d’électrons libres existant dans le 
catalyseur (recombinaison trous/électron) (Pichat et al., 1982). Ce phénomène est aussi dû à 
une quantité de lumière UV plus faible par mole de polluant présent en solution. 
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V.5.3.3. Cas de l’isoproturon 
 

L’étude cinétique de la dégradation de l’isoproturon par le système TiO2/UV 
nécessite la connaissance de l’influence de la concentration initiale en polluant sur la vitesse 
de photodégradation. L’étude de l’oxydation photocatalytique de l’isoproturon a été menée à 
différentes concentrations (de 2,5mg/L à 25mg/L) pour un débit de recirculation de 0,23 
L/min, un pH libre et une concentration en catalyseur égale à 0,2 g/L. Toutes les expériences 
ont été effectuées sous une intensité lumineuse constante de 18 watts de type (ETS Germany). 

 

La figure (V.18) représente l’évolution de la concentration réduite en isoproturon en 
fonction du temps d’irradiation pour les différentes concentrations initiales. Les courbes 
montrent que la dégradation de l’isoproturon est améliorée avec la diminution de la 
concentration en polluant, bien qu’elles soient très faibles pour les concentrations supérieures 
à 2,5 mg/L. 
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Figure.V.18. Évolution temporelle de la concentration réduite en isoproturon 
pour différentes concentrations initiales en isoproturon. CTiO2= 0,2 g/L, 
Q= 0,23 L/min, P = 18 W, T= 27°C. 

 
Comme illustré sur le tableau (V.8), les taux de conversion montrent que dans la 

gamme des concentrations étudiées, 12 à 54,55% d’isoproturon ont été éliminés par le 
procédé TiO2/UV, néanmoins, il est à remarquer que pour les concentrations initiales en 
polluant dépassant 10 mg/L, le taux ne dépassait pas les 15%. D’autre part, les valeurs des 
constantes cinétiques apparentes de vitesses de l’isoproturon déterminées en considérant que 
la vitesse de dégradation est de pseudo-premier ordre, diminuent avec l’augmentation de la 
concentration initiales en isoproturon, des résultats similaires ont été obtenus pour le même 
pesticide par Mangalampalli et al., (2008) et par Tapalov et al., (1999), lors d’une étude de 
la photocatalyse d’autres pesticides. 

 
Tableau.V.8. Taux de conversion et constantes cinétiques apparentes de vitesses obtenus 

pour les différentes valeurs de concentrations en isoproturon. Q=0,23 L/min, CTiO2= 0,2 g/L, 
T=27°C, t (irradiation) = 270 min. 

 
 

C0 (mg/L) 2,5 5 10 15 20 25 

X ( %) 54,6 34,6 12,1 14,0 13,6 12,9 

Kapp 10+3 (min-1) 0,896 0,786 0,684 0,652 0,572 0,536 
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Comme il a été souvent mentionné, la dégradation photocatalytique des polluants 
organiques récalcitrants dépend principalement de la formation de radicaux hydroxyles 
(Herrmann, 1999), au vu des courbes obtenues et représentée dans la figure (V.18), il est 
probable que pour les concentrations en isoproturon supérieures à 2,5 mg/L, la production en 
radicaux  ne soit pas suffisante pour oxyder la totalité des molécules de substrat 
adsorbées à la surface du catalyseur et d’autre part, il est possible de considérer, comme cela a 
été suggéré par Mangalampalli et al., (2008), qu’il s’établit un équilibre entre l’adsorption 
des molécules d’isoproturon et la génération des radicaux sur les sites actifs, ce qui représente 
une compétition entre ces deux processus. 

HO•

 
V.5.3.4. Cas du méthomyl 
 

Afin de déterminer la concentration initiale optimale en méthomyl, des expériences 
ont été réalisées à différentes concentrations initiales en méthomyl (équivalentes en Lannate à 
2,5; 5; 10; 15 et 20 mg/L), l’oxydation photocatalytique du méthomyl a été étudiée en 
maintenant un débit de 0,23 L/min, une concentration en TiO2 de 0,2 g/L, et une puissance 
d’irradiation de 400 watts. La figure (V.19) représente l’évolution temporelle de la 
concentration réduite en méthomyl. Les résultats obtenus montrent que la vitesse de 
dégradation du méthomyl est d’autant plus rapide que la concentration diminue. Un taux de 
dégradation supérieur à 98% a été atteint pour les différentes concentrations initiales dans les 
conditions citées ci-dessus, ce taux a été obtenu au bout d’un temps d’irradiation inférieur à 4 
heures pour les concentrations initiales ne dépassent pas 3,5 mg/L. Notons que le temps 
nécessaire pour obtenir une dégradation totale du polluant augmente avec l’augmentation de 
la concentration initiale. Pour la concentration initiale en méthomyl de 5 mg/L, la dégradation 
totale n’a été obtenue qu’au bout de 8,5 heures. 
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Figure.V.19. Évolution temporelle de la concentration réduite en méthomyl. 
CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min, P=400 watts, pH libre, T=32°C. 

 
Bien que le méthomyl s’adsorbe légèrement sur le dioxyde de titane (moins de 10%), 

cette quantité étant suffisante pour déclencher le processus de photocatalyse. Vu les résultats 
obtenus à travers la figure (V.19), il est assez probable que lorsque la concentration initiale en 
méthomyl augmente, une quantité croissante s’adsorbe à la surface du catalyseur, et de ce fait, 
le nombre de sites actifs libres disponibles pour l’adsorption des ions hydroxyles qui a leur 
tour génèreraient les radicaux hydroxyles est réduit et freine le processus de 
photodégradation, (Zhu et al., 2004; Muneer et al., 2005). Il est aussi probable qu’avec 
l’augmentation de la concentration en polluant, les photons seront interceptés par les 
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molécules et il n y a qu’une partie qui pourrait atteindre la surface du semi-conducteur. Ainsi, 
l’absorption des photons par le catalyseur sera réduite, réduisant par la même occasion la 
dégradation du méthomyl. 

Les courbes représentées dans la figure (V.19), laissent présager des cinétiques de 
pseudo-premier ordre, ainsi, le tableau (V.9) rassemble les valeurs des constantes cinétiques, 
les vitesses initiales, les temps de demi-réaction et les taux de dégradation pour les différentes 
concentrations initiales en méthomyl. 

Comme le montre le tableau (V.9), la vitesse initiale de dégradation du méthomyl croît 
avec l’augmentation de la concentration initiale, cette augmentation s’explique par le fait 
qu’au temps initial, le polluant  se trouve seul dans la solution et donc la surface du catalyseur 
en est totalement recouverte, il n y a donc pas de compétition entre lui et les produits de 
dégradation qui, ne pourront se former qu’après un certain temps, donc plus la concentration 
en méthomyl est importante plus la vitesse augmente. 

 
Tableau.V.9. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction et vitesses 

initiales et taux de conversion à t = 8,5 heures de dégradation du méthomyl pour 
les différentes concentrations initiales. 

 

Cméth 
(mg/L) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 r0.10+3 

mM.min-1 
t1/2 calculé 

(min) 

Taux de 
dégradation 

(%) 
0,625 40,50 ± 0,01 0,99 3,85 ± 0,02 17 100 

1,25 25,40 ± 0,03 0,96 7,71 ± 0,01 27 100 

2,50 20,10 ± 0,01 0,99 15,41 ± 0,01 34 100 

3,75 16,30 ± 0,02 0,99 23,12 ± 0,02 43 100 

5,00 5,70 ± 0,01 0,98 30,83 ± 0,01 122 98 
 

Le tableau (V.9) indique aussi que les valeurs des constantes cinétiques de pseudo-
premier ordre diminuent avec l’augmentation de la concentration en méthomyl, ces résultats 
sont la conséquence directe de la présence des produits intermédiaires générés durant le 
processus phocatalytique, car ces derniers sont d’autant plus importants que la concentration 
en méthomyl est importante et par la suite s’adsorbent en quantité de plus en plus importante 
ce qui freine l’adsorption du polluant lui-même et donc fait baisser la vitesse de dégradation 
du polluant (Rabindranathan et al., 2003; Qamar et al., 2006; Mahalakshmi et al., 2007). 

 
V.5.3.5. Cas du chlorotoluron 
 

La concentration en polluant étant un facteur important dans les procédés de 
traitement de l’eau, il est donc important d’étudier son effet sur le procédé photocatalytique. 
L’étude de l’influence de la concentration initiale en chlorotoluron sur la cinétique de 
photodégradation a été réalisée pour différentes concentrations (10, 40, 60, 80,100 mg/L) en 
maintenant la concentration en TiO2 constante et égale à 0,2 g/L, un débit de recirculation de 
0,23 L/min, une puissance d’irradiation de 18 watts et un pH libre. Les résultats 
expérimentaux sont représentés dans la figure (V.20). 

 

 

L’observation des courbes de la figure (V.20) représentant l’évolution temporelle de 
la concentration réduite en chlorotoluron montre que lorsque la concentration initiale diminue 
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la photodégradation du chlorotoluron augmente. Le passage d’une concentration de 100 mg/L 
à 10 mg/L provoque une augmentation de dégradation d’un facteur de 2. La diminution de la 
concentration initiale en polluant conduit à une meilleure dégradation en maintenant les 
conditions opératoires constantes. L’allure des courbes cinétiques suggère une cinétique de 
pseudo-premier ordre. 
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Figure.V.20. Évolution temporelle de la concentration réduite du chlorotoluron pour 
différentes concentrations initiales en polluant. CTiO2=0,2g/L, Q=0,23 L/min, T=23°C,  
P= 18watts, pH libre. 
Les constantes apparentes de vitesses relatives à chaque concentration ont été 

déterminées par régression linéaire à partir du tracé de l’évolution de –ln(C/C0) en fonction du 
temps en considérant que les cinétiques de photodégradation sont de pseudo-premier ordre, 
comme le montrent les courbes de la figure (V.20). 

 

Le tableau (V.10) regroupe les valeurs des constantes de vitesse apparentes, des vitesses 
initiales ainsi que les temps de demi-réaction et le taux de dégradation après 7 heures 
d’irradiation. La constante de vitesse apparente diminue avec l’augmentation de la 
concentration initiale en chlorotoluron lorsque tous les autres paramètres sont maintenus 
constants. Ceci s’explique par une diminution des interactions entre les molécules lors de leur 
passage à l’état adsorbé sur les sites actifs. Le même résultat a été obtenu par Bahnemann et 
al. (2007) pour le chlorotoluron à des concentrations variant entre 2,5 et 10 mg/L. 
 

Tableau.V.10. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction, vitesses initiales 
et taux de dégradation après 7 heures d’irradiation pour différentes concentrations en 
chlorotoluron. 

 

C0 
(mg/L) 

kapp  10+1 
(h-1)  R2 r010+5  

(M.h-1) 
t1/2 estimé 

(h) 
t1/2 calculé 

(h) 

Taux de 
dégradation 

(%) 
10 1,89 ± 0,02 0,989 8,89 ± 0,02 3,8 3,7 73 

40 1,85± 0,01 0,999 3,48 ± 0,02 3,8 3,7 57 

60 1,82± 0,01 0,997 5,13 ± 0,01 3,9 3,8 40 

80 1,35 ± 0,02 0,998 5,08 ± 0,01 5,2 5,1 50 

100 0,84± 0,02 0,999 3,95± 0,01 8,3 8,1 37 
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D’après les valeurs du tableau (V.10), la vitesse initiale diminue avec l’augmentation de 
la concentration en substrat. De plus la constante de vitesse apparente diminue avec la 
diminution de la concentration initiale en chlorotoluron, cette constante cinétique double 
lorsque la concentration en substrat passe de 100 mg/L  à 10 mg/L. L’observation des temps 
de demi-réaction calculés et estimés obtenus à partir des équations (II.49 et 50) montre qu’il 
n’existe presque pas d’interactions entre les molécules de chlorotoluron adsorbées et les 
produits intermédiaires, puisque les valeurs sont très rapprochées pour une même 
concentration  initiale. 
 
V.5.3.6. Cas du diazinon 
 

Il est également important pour évaluer les performances de la photocatalyse 
d’étudier la vitesse de dégradation photocatalytique pour différentes concentrations initiales 
en substrat. Pour cette raison, nous avons étudié l’influence de la concentration initiale en 
diazinon sur la vitesse de décomposition du substrat  en considérant les différentes 
concentrations (5,2; 10,1; 14,4; 23,4; 34,6; 44,9 mg/L) en diazinon en maintenant la 
concentration en TiO2 constante et égale à 0,3 g/L, un débit de recirculation de 0,202 L/min, 
un pH libre et sous une irradiation UV de 18 watts. 

 
La figure (V.21) représentant la concentration réduite en diazinon en fonction du 

temps d’irradiation montre que la dégradation du substrat est assez rapide pour toute la 
gamme de concentrations choisie. Néanmoins, il apparaît une légère augmentation de la 
décomposition du  substrat lorsque la concentration diminue. Ce comportement peut être 
expliqué par la constance du nombre de sites actifs, et la diminution des interactions entre les 
molécules lors de leur passage à l’état adsorbé sur les sites actifs, Daneshvar et al., (2007), 
Lorsque la concentration du diazinon augmente, de plus en plus de molécules s’adsorbent sur 
la surface du catalyseur, et la surface de catalyseur nécessaire à la dégradation doit augmenter 
aussi. Sachant que la concentration en TiO2 reste constante dans cette étude, le nombre de 
radicaux  et  générés à la surface du catalyseur ne peut pas augmenter comme 
l’intensité des radiations, et le temps de photocatalyse. Par conséquent, l’efficacité de la 
dégradation du substrat diminue avec l’augmentation de la concentration initiale, 
(Bahnemann et al., 2007). 
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Figure.V.21. Évolution temporelle de la concentration réduite du diazinon pour 

différentes concentrations initiales en polluant. CTiO2=0,30 g/L, 
Q=0,202 L/min, P= 18 W, T=34°C, pH libre. 
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Des études réalisées par Chakrabarti et al., (2004) ainsi que Shankar et al., (2004) 
sur la photodégradation du diazinon ont montré que le taux de dégradation du substrat 
diminuait avec l’augmentation de la concentration et ont attribué ce phénomène à la non 
disponibilité des sites actifs sur la surface de catalyseur, ce qui provoquait la diminution du 
nombre de radicaux hydroxyles formés.  

 

Comme le montre la figure (V.21), les courbes obtenues et représentant la disparition 
du diazinon ont une allure exponentielle ce qui suggère une réaction de pseudo-premier ordre, 
cette cinétique est en accord avec le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood où la vitesse 
de la réaction est proportionnelle au taux de recouvrement θ et aux faibles concentrations 
(Sakkas et al., 2005). 

 

D’autre part, une étude effectuée par  Kouloumbos et al., (2003) sur la détermination 
des produits intermédiaires de la photodégradation du diazinon (C12H22N2O3PS) a montré que 
les radicaux hydroxyles provoquent une désulfuration des molécules de diazinon en formant 
divers produits, parmi lesquels se trouvent principalement le 2-isopropyl-6-methyl-pyrimidin-
4-ol (IMP), le diethyl-thiophosphate, le diazoxon (C12H22N2O4P), l’hydroxydiazoxon 
(C12H22N2O5P), l’aldéhyde de diazinon, l’hydroxydiazinon (C12H22N2O3PS), l’hydroxyéthyl 
dérivé du diazinon, le méthyle cétone diazinon, le 2-hydroxydiazinon(C12H22N2O4PS) et le 2-
hydroxydiazoxon (C12H22N2O5P). 
 

Le tableau (V.11) regroupe les valeurs des constantes de vitesse apparentes, des 
vitesses initiales, les temps de demi-réaction et le taux de dégradation après 6 heures 
d’irradiation. 

Les valeurs du tableau (V.11) montrent que la vitesse initiale en diazinon augmente 
avec l’augmentation de la concentration initiale. De plus la constante de vitesse apparente 
augmente avec la diminution de la concentration initiale en diazinon. 
 

Tableau.V.11. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, taux de dégradation et 
temps de demi-réaction pour les différentes concentrations en diazinon 

 

t1/2 (min) C0 
(mg/L) 

kapp×10+2
 

(min-1) R2 r0×10+4
 

(mM/min) calculé estimé 
X (%) 

5,2 3,90±0,04 0,973 6,77±0,14 17,77 17,09 96,64 

10,1 2,80±0,02 0,988 9,29±0,11 24,75 19,88 94,96 

14,4 2,80±0,01 0,982 13,27±0,06 24,75 22,39 95,02 

23,9 2,20±0,01 0,995 17,32±0,06 31,50 27,92 95,79 

34,6 1,70±0,01 0,985 19,36±0,06 40,77 34,12 94,68 

44,9 1,50±0,01 0,984 22,16±0,07 46,20 40,09 93,79 
 

L’observation des valeurs des coefficients de corrélation obtenus lors de la 
détermination des constantes cinétiques par régression linéaire, montre que la dégradation du 
diazinon est bien représentée par une cinétique de pseudo-premier ordre. Les valeurs des 
constantes de vitesses apparentes en présence d’une concentration constante en TiO2 (0,2 g/L) 
diminuent avec l’augmentation de la concentration en polluant. Comme il a été démontré par 
plusieurs auteurs (Matouq et al., 2008), la photodégradation des polluants organiques ne 
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forme pas instantanément du CO2 (minéralisation),  mais il se forme des espèces 
intermédiaires (réaction radicalaire) ayant une durée de vie plus ou moins longue, ces 
dernières sont d’autant plus nombreuses que la concentration en polluant est importante. 
Ainsi, elles peuvent interférer dans le processus d’adsorption du diazinon et ralentir la vitesse 
d’élimination de ce dernier. Selon Sakkas et al., (2005), lors de la minéralisation du diazinon 
il se forme une grande quantité d’ions 3SO2

4
−  , NO  −  alors que les ions , même s’ils sont 

nombreux, ils restent fortement adsorbés sur la surface du catalyseur. 

3
4PO −

 

Une étude réalisée par Basfar et al., (2007), a montré que pour de grandes intensités 
irradiantes, l’élimination du diazinon est plus importante, et que l’élimination du diazinon est 
plus rapide lorsque la concentration initiale est faible. Les travaux de Wei et al., (2009), ont 
montré que l'efficacité de dégradation du diazinon tend à diminuer avec l'augmentation de la 
concentration initiale. 

 
V.5.4. Influence de la concentration en TiO2 sur la photodegradation des différents 

polluants 
 

Le dioxyde de titane TiO2 est le photocatalyseur le plus utilisé lors de la dégradation 
des micropolluants organiques. C’est un semi-conducteur qui absorbe la lumière à une 
longueur d’onde inférieure à 400 nm. Il possède une grande stabilité, de bonnes performances 
et un prix intéressant. 

 

Afin d’étudier l’influence du photocatalyseur sur la dégradation et la minéralisation de 
divers polluants organiques, plusieurs concentrations en dioxyde de titane en poudre ont été 
choisies tout en maintenant une concentration en polluant, un débit de recirculation, une 
puissance d’irradiation constants et un pH libre. Pour une intensité lumineuse donnée, il existe 
une quantité optimale de catalyseur, au delà de laquelle les performances de la photocatalyse 
n’est pas affectée, (Herrmann, 1999; Chong et al., 2010). En effet, pour une puissance 
d’irradiation donnée, il existe une quantité précise de catalyseur ayant un nombre de sites 
actifs suffisant pour que tous les photons émis, d’énergie égale ou supérieure à la bande 
interdite du catalyseur soit utilisé, au delà de cette charge aucun effet apparent n’est observé 
sur le phénomène de la photocatalyse.  
 
V.5.4.1. Cas du phénol 
 

La présente étude est consacrée à l’analyse de l’effet de la quantité du TiO2 utilisée 
sur la cinétique de la photodégradation du phénol. Pour ces expériences, des concentrations de 
TiO2 allant de 0,1 à 1 g/L sont utilisées. La figure (V.22) représente l’évolution temporelle de 
la concentration réduite en phénol pour une concentration initiale de 10 mg/L en phénol, un 
débit de recirculation de 0,23 L/min et une puissance d’irradiation de 400W. 

Comme illustré sur la figure (V.22), l’effet de la quantité de TiO2 Degussa P25 sur 
l’élimination du phénol est assez remarquable, confirmant ainsi le rôle des sites actifs sur le 
processus photocatalytique, et la dégradation du polluant organique. L’efficacité de la 
décomposition du phénol augmente avec la concentration en catalyseur, ainsi, les courbes de 
la figure (V.22) et les valeurs des constantes cinétiques rassemblées dans le tableau (V.12) 
révèlent que la vitesse de réaction augmente avec la quantité de catalyseur utilisée et la 
dégradation est importante. La valeur la plus élevée du taux de conversion a été obtenue avec 
une concentration de 1g/L de TiO2 (99,15 %) après 3 heures d’irradiation, les valeurs des 
constantes cinétiques de vitesses augmentent avec la quantité de catalyseur utilisée. 

 

En analysant de façon plus précise les courbes, il s’avère qu’une concentration en 
dioxyde de titane de 0,2 g/L donne un taux d’abattement  en phénol très proche de celui 
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obtenu avec une concentration en dioxyde de titane de 1g/L. De plus, ce taux est atteint après 
4 heures d’irradiation, d’où l’utilisation de cette concentration pour le reste de notre étude. De 
plus, nous avons remarqué que pour un taux d’élimination de 97 % de polluant, le temps est 
plus court pour les quantités en catalyseur correspondant à 0,2; 0,5 et 1g/L, ce qui diminue le 
coût du traitement de l’eau. 

L’augmentation de l’efficacité du processus photocatalytique lors de l’augmentation 
de la concentration en semi-conducteur découle principalement des propriétés optiques de ce 
dernier, de plus, la surface active (nombre de sites actifs) augmente avec l’augmentation de la 
concentration en catalyseur, ce qui par conséquent présente une plus grande surface illuminée 
par les photons et donc la formation de radicaux hydroxyles et superoxydes augmente dans le 
même sens. Notons qu’une grande quantité de catalyseur inhibe la pénétration de la lumière 
UV du fait de la formation d’agrégats à ces fortes concentrations et de l’opacité créée 
empêchant ainsi la lumière UV d’accéder a tous les sites actifs, (Kavita et al., 2004), d’où la 
nécessité de la détermination de la quantité de catalyseur optimale à utiliser. 
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Figure V.22. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol pour 
différentes concentrations en catalyseur (TiO2). C(phénol) =10 mg/L,  
Q = 0,23 L/min, P = 400W, T= 32°C. 

 
Une étude effectuée par Bahnemann et al.,(2007) sur la photodegradation de 

différents polluants organiques (tebuthiuron, propachlor, chlorotoluron et autres) a montré que 
l’augmentation des doses de TiO2 lors du procédé photocatalytique engendre l’augmentation 
du taux d’abattement des polluants organiques, et qu’une importante quantité de la phase 
active (TiO2) peut piéger plus de radicaux hydroxyles et donc augmenter le taux d’élimination 
des polluants. Ces résultats sont en accord avec ceux trouvés par Qamar et al., (2005) et 
Kavita et al., (2004). 

Dans tous les cas étudiés, les courbes cinétiques sont caractérisées par une diminution 
de la concentration du phénol avec une allure exponentielle laissant prédire une cinétique de 
pseudo-premier ordre. 

 
Le tableau (V.12) rassemble les valeurs des constantes cinétiques, des vitesses 

initiales, des temps de demi-vie ainsi que le taux de conversion du phénol pour différentes 
concentrations en dioxyde de titane. Le tableau montre que la dégradation du phénol s’achève 
au bout de 4 heures. Cependant les courbes de la figure (V.22) montrent que pour toute la 
gamme de concentrations étudiée (0,2 à 1,0 g/L), la quantité de phénol éliminée est presque la 
même. Il est donc plus judicieux d’opérer à une concentration de 0,2 g/L, puisque l’objectif de 
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cette étude est d’établir un procédé performant et peu coûteux pour le traitement d’une eau 
contaminée par des micropolluants biorécalcitrants (Herrmann, 1999). 

 
Tableau.V.12. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction et vitesses 

initiales pour différentes concentrations en TiO2. 
 

CTiO2 
(g/L) 

kapp 10+3 
(min-1) 

r0.10+4 

mM.min-1 R2 t1/2 
(min) 

Taux de 
dégradation  

 à t = 4 h, (%) 

0,1 5,0 ± 0,8 5,320 ± 0,001 0,95 133 87 

0,2 7,5 ± 0,7 7,979 ± 0,001 0,98 92 97 

0,5 14,0 ± 0,1 14,894 ± 0,001 0,99 50 97 

1,0 22,0 ± 0,2 23,404 ± 0,002 0,98 32 98 
 
Lors de cette étude, comme figuré dans le tableau (V.12), les constantes cinétiques de 

pseudo-premier ordre sont proportionnelles à la concentration du catalyseur, cette 
proportionnalité indique que l’oxydation du polluant est bien une photocatalyse hétérogène 
(Herrmann, 1999; Zhang et al., 2000). 

 
V.5.4.2. Cas de l’acide salicylique 
 

Afin d’optimiser la concentration de la suspension de TiO2, il est nécessaire d’étudier 
l’influence de la quantité de catalyseur sur l’efficacité du procédé photocatalytique sur la 
dégradation de l’acide salicylique. L’évolution temporelle de la concentration réduite a été 
suivie dans un intervalle de teneurs en catalyseur allant de 0,1a 0,5 g/L, une concentration 
initiale en acide salicylique maintenue à 10 mg/L (7,24 10-2 mM), un débit de recirculation 
fixé à 0,23 L/min, une puissance irradiante de 400 watts et un pH libre. 

 

C0 TiO2 (g/L)

0

0,2

0,4

0,6

0,8

1

1,2

0 50 100 150 200 250 300 350 400

t (min)

C/C0

0,1
0,2
0,5

 
Figure.V.23. Évolution temporelle de la concentration relative en acide salicylique pour 
différentes quantités de catalyseur. C0( Polluant)= 7,24 10-2 mM, Q = 0,23 L/min, T= 30 °C, 

P = 400W. 
 

Les courbes illustrées sur la figure (V.23) ainsi que le tableau (V.13), montrent que la 
quantité de catalyseur utilisée a une grande influence sur la dégradation photocatalytique de 
l’acide salicylique, en effet une dégradation complète a été observée au bout de 210 minutes 
pour une quantité de 0,5 g/L de catalyseur, contre une dégradation de 93,68 % et 83,49 % 
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pour les quantités respectives de 0,2 g/L et 0,1 g/L de catalyseur, plus la quantité de catalyseur 
augmente, plus la photodégradation est performante. Cependant, les quantités dégradées sont 
très proches pour les concentrations de 0,2 g/L et 0,5g/L, il est donc plus judicieux, eu égard 
aux raisons économiques, d’utiliser une quantité de 0,2 g/L de catalyseur pour le traitement de 
l’acide salicylique. Il est à noter que la dégradation de l’acide salicylique est totale pour un 
temps d’irradiation de 5 heures pour les concentrations en TiO2 de 0,2 et 0,5 g/L. 
 

L’allure exponentielle des courbes représentées sur la figure (V.13) laisse présager des 
réactions de pseudo-premier ordre. Les constantes cinétiques obtenues par régression linéaire 
à partir de la représentation mathématique ln (C/C0) en fonction du temps et illustrées sur le 
tableau (V.13) montrent qu’elles présentent une valeur optimale pour la concentration en TiO2 
de 0,2 g/L. 
 

Tableau V.13. Valeurs des constantes cinétiques et vitesses initiales de dégradation de 
l’acide salicylique pour différentes quantités de catalyseur. 

 

Quantité en TiO2 
(g/L) 0,1 0,2 0,5 

kapp 103(min-1) 7,50 ± 0,03 15,00 ± 0,01 13,30 ± 0,02 

Taux de dégradation  
X (%) à t =210 min. 83,49 93,68 100 

 
D’après le tableau (V.13), l’observation de l’évolution des constantes cinétiques laisse 

supposer que la vitesse de dégradation de l’acide salicylique croit avec la concentration 
initiale en TiO2 jusqu'à la valeur 0,2 g/L, puis décroît légèrement jusqu'à une concentration de 
0,5 g/L. L’augmentation de la constante cinétique, l’efficacité de la photodégradation peut 
être due à l’augmentation de la surface du semi-conducteur et donc du nombre de sites actifs 
disponibles pour la réaction d’oxydation. Cependant, lorsque le dioxyde de titane est en excès, 
le nombre de sites actifs peut demeurer constant car les rayons UV seront dispersés et ne 
pourront pas traverser la solution qui devient opaque, de plus,  la formation d’agglomérats de 
particules provenant des interactions particule-particule, diminue la surface de catalyseur 
(Gaya et al., 2008). Par conséquent, une concentration de 0,2 g/L en TiO2 a été choisie 
comme concentration optimale de photocatalyseur pour les expériences ultérieures concernant 
l’acide salicylique.  
 
V.5.4.3. Cas de l’isoproturon 
 

Dans un réacteur statique ou dynamique, la vitesse de la réaction initiale est 
directement proportionnelle à la masse de catalyseur utilisée, ce qui indique que le système 
catalytique est vraiment hétérogène (Muneer et al., 1999). Pour cela, l’évolution temporelle 
de la concentration en isoproturon a été suivie. La teneur de TiO2 variait de 0,1 g/L à 0,4 g/L, 
la concentration en isoproturon a été maintenue à 2,5 mg/L, le débit de recirculation à 0,23 
L/min et la puissance de la lampe à 18 watts. 
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Figure.V.24. Évolution temporelle de la concentration réduite en isoproturon pour 
différentes concentrations en TiO2. C0(isoproturon)=2,5 mg/L, Q=0,23 L/min, T=27°C. 

 
L’évolution temporelle de la concentration résiduelle de l’isoproturon à différentes 

concentrations en dioxyde de titane est représentée sous forme de courbes sur la figure (V.24). 
Comme attendu, la vitesse de dégradation semble augmenter avec l’augmentation de la 
concentration en TiO2 ce qui est  caractéristique de la photocatalyse hétérogène, ces résultats 
confirment ceux obtenus par différents auteurs (Qamar et al., 2005; Bahnemann et al., 2007; 
Singh et al., 2007) où lorsque l’oxydation est menée en statique, sous agitation ou en 
dynamique, la vitesse initiale de la photocatalyse est directement proportionnelle à la 
concentration du catalyseur ce qui indique la en présence d’une réaction hétérogène. Le 
tableau (V.14) rassemblant les constantes cinétiques de la réaction de pseudo-premier ordre et 
le taux d’abattement pour un temps d’irradiation de 150 minutes, montre que la constante 
cinétique augmente pour une concentration en TiO2 de 0,1 g/L jusqu'à 0,2 g/L puis diminue 
jusqu'à  une concentration de 0,4 g/L. Il est évident qu’au vu de ces résultats, qu’il existe une 
concentration optimale où l’efficacité de la photocatalyse est maximale. Cette concentration 
limite dépend de la géométrie du réacteur et des conditions opératoires, il est indispensable 
que toute cette concentration soit  entièrement exposée aux rayons lumineux afin d’avoir un 
rendement optimal. Lorsque la concentration du catalyseur est très élevée, les particules, par 
leur nombre, augmentent la turbidité de la solution et le chemin optique des photons s’en 
trouve entravé, ce qui fait diminuer l’efficacité de ce procédé. Ainsi, dans toutes les 
applications où le procédé photocatalytique est mis à contribution, il est indispensable de 
déterminer la concentration optimale de photocatalyseur afin d’éviter l’excédent en 
photocatalyseur et ainsi permettre à toutes les particules se trouvant en suspension d’absorber 
de façon efficace les photons lumineux et ainsi augmenter l’efficacité de l’oxydation des 
molécules organiques récalcitrantes ainsi que celle des sous produits. 

 
Tableau.V.14. Valeurs des constantes cinétiques et taux de conversion  

pour différentes concentrations en TiO2. 
 

CTiO2 (g/L) 0,1 0,2 0,4 
X (%)  

(t =150 min) 29,7 56,8 48,6 

Kapp 103 (min-1) 0,896 ± 0, 001 5,140 ± 0,010 2,300 ± 0,020 
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Pour une concentration en isoproturon de 2,5mg/L et trois concentrations différentes 
en TiO2, les courbes de la figure (V.24) révèlent que la dégradation est importante pour des 
concentrations en TiO2 (0,2 g/L et 0,4 g/L) et à partir d’un temps t = 180 minutes, la 
dégradation s’arrête, cette limite dépend de la géométrie et des condition de travail du 
photoréacteur (Muneer et al., 1999). 
 

Les résultats du tableau (V.14) montrent que la quantité de semi-conducteur (TiO2) utilisé 
a une grande influence sur la vitesse d’oxydation de l’isoproturon et la meilleure dégradation 
est obtenue à CTiO2=0,2 g/L pour laquelle le rendement X=56,8%. 
 
V.5.4.4. Cas du méthomyl 
 

L’effet de la quantité de catalyseur utilisée dans le processus de photodégradation a 
été étudié en utilisant des solutions de concentrations différentes en TiO2 allant de 0,1 à 0,8 
g/L. La concentration initiale en méthomyl a été maintenue à 2,5 mg/L, le débit de 
recirculation de la solution à 0,23 L/min et une puissance d’irradiation de 400 watts. 

 

Les courbes de la figure (V.25), représentant l’évolution temporelle de la 
concentration réduite en méthomyl montrent que l’efficacité de la photodégradation augmente 
avec l’augmentation de la concentration en dioxyde de titane jusqu'à une concentration de 0,8 
g/L.  
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Figure.V.25. Évolution temporelle de la concentration réduite en méthomyl pour différentes 

concentrations en catalyseur. C0 méth =2,5 mg/L, Q=0,23 L/min, P = 400 W, T=32°C. 
 

Cette augmentation de l’efficacité s’explique par l’augmentation des sites actifs du 
semi-conducteur, notons par ailleurs que la concentration optimum n’a pas été atteinte à cette 
concentration, car dans ce cas la turbidité de la solution empêcherait le passage des radiations 
UV vers les sites actifs, et causerait ainsi une diminution des performances du procédé 
UV/TiO2. 

Les courbes représentées dans la figure (V.25) montrent que pour les concentrations 
supérieures ou égales à 0,2 g/L en semi-conducteur, l’évolution temporelle de la concentration 
en méthomyl présente une allure exponentielle, ce qui laisse prédire que la réaction 
photocatalytique est de pseudo-premier ordre. Par contre, pour la concentration en TiO2 de 0,1 
g/L, la cinétique est d’ordre zéro, avec une constante cinétique apparente égale à 0,0133 mg 
L-1 min-1 avec un coefficient de corrélation égal à (R2 = 0,99). 
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Tableau.V.15. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction 
et vitesses initiales pour les différentes concentrations en TiO2. 
 

CTiO2 
(g/L) 

kapp10+2 
(min-1) R2 r0.10+4 

mM.min-1 
t1/2 

(min)

Taux de dégradation 
après 2 heures 

d’irradiation (%) 
0,2 0,99 ± 0,01 0,97 1,53 ± 0,01 69,7 60 

0,4 1,93 ± 0,01 0,98 2,97 ± 0,01 35,75 93 

0,6 2,73 ± 0,02 0,97 4,21 ± 0,01 25,3 99 

0,8 2,73 ± 0,01 0,98 4,21 ± 0,02 25,3 99 
 

L’effet de la concentration du semi-conducteur sur la vitesse de dégradation est 
significatif, comme le montre le tableau  (V.15). Les valeurs des constantes cinétiques 
apparentes en présence de 0,2 g/L et 0,6 g/L sont égales à 0,99 10-2 et 2,73 10-2 min-1 

respectivement, confirmant ainsi l’influence positive de l’augmentation du nombre de sites 
actifs sur la surface des particules de TiO2 sur le processus cinétique. La photocalyse étant un 
phénomène de surface, il est évident que les paramètres cinétiques dépendent de la surface 
réelle exposée aux rayonnements UV. Il est important de souligner que pour les 
concentrations en TiO2 égales à 0,6 et 0,8 g/L, les valeurs des la constantes de vitesse sont 
égales, laissant prévoir que pour des concentrations supérieures ou égales à cette valeur, la 
vitesse de la réaction deviendrait constante et indépendante de la concentration en TiO2, cette 
limite correspondrait à la quantité maximum en catalyseur dont la surface a été totalement 
exposée et  irradiée par les rayons UV (Herrmann, 1999; Devipriya et al., 2005). 
 
V.5.4.5. Cas du chlorotoluron 
 

Dans le processus photocatalytique, la concentration en photocatalyseur (TiO2) est un 
paramètre important pouvant affecter le taux de dégradation des polluants. La cinétique de 
dégradation ainsi que la vitesse en sont fortement influencées. La concentration optimale du 
catalyseur utilisée dans la littérature pour le TiO2 Degussa P25 est de l’ordre de 0,1 à 5,0 g/L, 
selon la nature du contaminant et de la géométrie du photoréacteur (Geminez et al., 1999; 
Perecherancier et al., 1995). Des quantités de TiO2 allant de 0,2 à 1,4 g/L ont été utilisées, 
pour une concentration en polluant égale à 10 mg/L, un pH libre (5,88-6,1), une puissance de 
18 watts et un débit de recirculation de 0,23 L/min. 

 
Les courbes de la figure (V.26) représentent l’évolution de la concentration réduite 

du chlorotoluron en fonction de la quantité de catalyseur, ces dernières montrent que le taux 
de dégradation du chlorotoluron augmente avec l’augmentation de la concentration en 
catalyseur, jusqu’à une limite de concentration où le phénomène devient inverse, à ce niveau, 
la réaction de photooxydation atteint son optimum. Ainsi, lorsque la concentration en 
catalyseur passe de 0,2 g/L à 0,9 g/L, le taux d’élimination du polluant passe de 73 % à 87 %, 
au delà de cette valeur, le taux régresse jusqu’à 72 %, la vitesse de la réaction décroît comme 
le montrent clairement les constantes cinétiques représentées dans le tableau (V.16). Ce 
phénomène est dû, d’une part à la formation d’agrégats qui diminuent le nombre de sites 
actifs et d’autre part à l’effet écran qui empêche l’irradiation de toutes les particules de TiO2. 
Des études effectuées par différents chercheurs (Saquib et al., 2003); Chun et al., 2000) ont 
montré que les vitesses des réactions photocatalytiques hétérogènes sont proportionnelles à la 
quantité de catalyseur utilisée. 
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Figure V.26. Évolution temporelle de la concentration réduite en chlorotoluron pour 

différentes concentrations en catalyseur. C0 = 10 mg/L, Q = 0,23 L/min, T= 23°C, P = 18 W. 
 

Il est cependant indispensable de déterminer la concentration optimale à utiliser dans 
tout processus photocatalytique, afin d’éviter tout excès en catalyseur, et d’assurer un 
maximum d’efficacité d’absorption des photons, car comme cela a été souligné 
précédemment, un excès en catalyseur formerait un écran vis-à-vis du mélange et 
provoquerait une réduction de la pénétration des rayons UV vers la surface (Parra et al., 
2001). 

Les courbes de la figure (V.26) présentent toutes une allure exponentielle, ce qui 
laisse prédire une cinétique de pseudo-premier ordre. 
 
Tableau V.16. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction et vitesse initiales 

pour les différentes concentrations en TiO2. 
 

CTiO2 
(g/L) 

kapp 10+3  
(min-1)  R2 r010+5  

(mM.min-1) 
t1/2 estimé 

(min) 
t1/2 calculé 

(min) 

Taux de 
dégradation 

(%) 
0,2 3,160 ± 0,005 0,99 13,630 ± 0,003 219,4 219,4 73 

0,5 3,500 ± 0,005 0,97 18,800 ± 0,003 198,1 198,0 73 

0,7 5,620 ± 0,007 0,98 21,630 ± 0,007 123,4 123,3 84 

0,9 5,800 ± 0,009 0,98 28,210 ± 0,001 119,5 119,5 87 

1,2 3,670 ± 0,001 0,97 16,450 ± 0,007 188,9 188,9 66 

1,4 2,830 ± 0,006 0,96 11,750 ± 0,003 245,0 244,9 72 
 

 
Les constantes de vitesses obtenues par régression linéaire et représentées dans le 

tableau (V.16) montrent que la constante de vitesse augmente avec la concentration en 
catalyseur jusqu’à la valeur 0,9 g/L puis décroît. Il en est de même pour les vitesses initiales, 
ceci confirme qu’il existe bien une valeur optimale de la concentration en catalyseur, qu’il ne 
faut pas dépasser pour obtenir un rendement maximum de dégradation du polluant. Des 
travaux effectués par Bahnemann et al., (2007) sur le chlorotoluron ont confirmé nos 
résultats, ainsi, la vitesse et la constante apparente de dégradation augmentaient dans le même 
sens que la quantité de catalyseur. Les valeurs des  temps de demi-réaction calculées d’après 
une réaction d’ordre un et estimées par la transformation du modèle de Langmuir-
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Hinshelwood sont représentées dans le tableau (V.16), il est intéressant de constater que les 
valeurs obtenues par les deux équations sont très rapprochées, ce qui conforte l’hypothèse de 
l’adsorption du polluant  sur le photocatalyseur avant toute dégradation. 

 
V.5.4.6. Cas du diazinon 
 

Lors du processus photocatalytique, les vitesses initiales de réaction sont directement 
proportionnelles à la masse  du catalyseur, selon Herrmann, (1998), au-delà d'une certaine 
valeur, les vitesses de réaction atteignent un plateau. Cette limite dépend de la géométrie et 
des conditions de fonctionnement du photoréacteur. Les caractéristiques microstructurales 
(taille des grains, porosité) et optiques (coefficient d’absorption) jouent également un rôle 
primordial. Les limites de vitesse d’oxydation correspondent à la quantité maximale de TiO2 
pour laquelle toutes les particules -c’est-à-dire toute la surface exposée-, sont totalement 
irradiées, Sarantopoulos, (2007). 

L’étude de l’influence de la concentration du semi-conducteur sur la photodégradation du 
diazinon a été réalisée pour des concentrations en TiO2 variant entre 0,05 et 0,4 g/L, la 
concentration initiale en polluant a été maintenue à 23 mg/L, un pH libre (6,5-6,8), une 
puissance d’irradiation de 18 watts et un débit de 0,202 L/min. La figure (V.27) représente 
l’évolution de la concentration réduite en diazinon en fonction du temps d’irradiation pour les 
différentes concentrations en catalyseur.  
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Figure V.27. Évolution temporelle de la concentration réduite du diazinon 

(C0=23 mg/L, Q=0,202 L/min, pH libre, T= 34°C). 
 

Les courbes de la figure (V.27) montrent que quelle que soit la concentration en 
catalyseur, le diazinon est presque totalement dégradé, néanmoins, une observation plus 
poussée montre que le taux éliminé augmente avec l’augmentation de la quantité de catalyseur 
d’une valeur de 90 % à 96 %, correspondant à la concentration en TiO2 de 0,3 g/L, au delà de 
cette valeur, le taux de dégradation diminue et atteint 93% pour la concentration de 0,4 g/L. 
Comme cela a été souligné pour les différents polluants étudiés précédemment, 
l’augmentation de la concentration ne peut pas se faire indéfiniment car à des concentrations 
assez élevées, certaines particules de TiO2 provoquent un effet écrans vis-à-vis de la lumière 
UV et réduisent ainsi la formation de radicaux hydroxyles responsables de la réaction 
d’oxydation du polluant, ces résultats ont été confirmés pour différentes molécules organiques 
étudiées entre autres par Sarantopoulos, (2007); Daneshvar et al., (2007) et Rahman et al., 
(2005). D’autres études ont montré que le dioxyde de titane Degussa P25 présentait la 
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meilleure activité pour l’oxydation de divers composés organiques (Muneer et al., 1999; 
Muneera,b et al., 2001; Faisal et al., (2007). 
 

Les études réalisées par Sakkas et al., (2005) et Kouloumbos et al., (2003), ont montré 
que la concentration en semi-conducteur influait sur le taux de dégradation du diazinon, et que 
le taux de dégradation en polluant augmentait avec l’augmentation de la concentration de 
TiO2, pour des concentrations inférieures à 0,5 g/L, de même  Wu et al., (2009) a obtenu des 
résultats similaires pour le terbufos (un organophosphoré) à des concentrations variant entre 
0,1 et 2 g/L. 
 

D’autres études réalisées par Modestov et al., (1998); Sakkas et al., (2005), ont montré 
que la dégradation du diazinon avec le TiO2 en suspension était plus efficace par rapport au 
TiO2 immobilisé. 

 

Les courbes représentées sur la figure (V.27) ont une allure exponentielle, elles prédisent 
donc une cinétique de pseudo-premier ordre. Les constantes apparentes des vitesses relatives à 
chaque concentration ont été déterminées par régression linéaire à partir du tracé de 
l’évolution de –ln(C/C0) en fonction du temps. 
 

Le tableau (V.17) regroupe les valeurs des constantes de vitesses apparentes, des vitesses 
initiales ainsi que les temps de demi-réaction et le taux de dégradation après 6 heures 
d’irradiation. L’observation des valeurs des vitesses initiales et des constantes cinétiques 
montre que celles-ci augmentent avec l’augmentation de la concentration initiale en dioxyde 
de titane et le taux de dégradation après 6 heures d’irradiation est presque le même pour les 
différentes concentrations de TiO2 étudiées, il atteint 96 % après six heures d’irradiation. 

 
Tableau.V.17. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, taux de dégradation 
après 6 heures d’irradiation et temps de demi-réaction pour les différentes concentrations 
en TiO2. C0(diazinon)=23 mg/L, Q=0,202 L/min, T= 34°C, pH libre. 

 

CTiO2 
(g/L) 

kapp×10+2 
(min-1) R2 r0×10+4 

(mM/min) 
t1/2 

(min) 
X 
% 

0,05 0,9 ± 0,2 0,995 6,70 ± 0,20 77,01 90 

0,10 0,9 ± 0,2 0,997 6,67 ± 0,23 77,01 90 

0,15 1,0 ± 0,2 0,989 7,02 ± 0,27 69,31 90 

0,20 1,4 ± 0,3 0,986 10,30 ± 0,10 49,51 90 

0,30 2,0 ± 0,1 0,995 15,06 ± 0,30 34,65 96 

0,40 2,7 ± 0,2 0,932 21,35 ± 0,11 25,67 93 
 

Une étude effectuée par Zhang et al., (2000) confirme l’influence de la concentration 
du catalyseur (TiO2) sur la cinétique de dégradation de l’estrone et 17β -estradiol. En fait, 
pour qu'une réaction photocatalytique puisse avoir lieu, il faut qu'il y ait à la fois assez de sites 
actifs disponibles sur le catalyseur et assez de photons actifs capables d'atteindre ces sites 
actifs sur lesquels sont adsorbés les composés à oxyder. Le dioxyde de titane a montré son 
efficacité sur plusieurs molécules organiques biorécalcitrantes tels que les phénols (Al-Ekabi 
et al., 1988; Wei et al., 1991; Vione et al., 2005; Abecassis-Wolfovich et al., 2005; Hosseini 
et al., 2007), les colorants (Singh et al., 2008; Karkmaz et al., 2004), les pesticides 
(Kingsley K., 1973; Blake, 2001; Pecchi et al., 2001; Muneer et al., 2004; Matouq et 
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al.,2008; Malato et al., 2009; Chong et al., 2010) et les produits pharmaceutiques (Calza et 
al., 2006; Madhavan et al., 2010; Yang et al., 2010). 

 
Des études récentes ont montré que le dioxyde de titane de type Degussa P25 

présentait la meilleure activité lors de la photocatalyse d’une large gamme de composés 
organiques (Muneer et al., 1999; Muneera et al., 2001; Muneerc et al., 2001). Cette activité 
peut s’expliquer par la composition du dioxyde de titane, puisque ce dernier est constitué de 
nano-cristallites ayant une structure rutile dispersée dans une matrice anatase. La faible 
largeur de la bande interdite du rutile (3,0 eV) permet de capter plus facilement les photons, 
générant ainsi plus de paires électrons/trous, les électrons sont transférés de la bande de 
conduction du rutile vers les pièges de la phase anatase, empêchant par ce processus la 
recombinaison des paires électrons- trous de l’anatase (Faisal et al., 2007), les trous h+ de 
l’anatase peuvent ainsi migrer vers la surface de la particule et réagir plus efficacement avec 
les composés organiques (Hurum et al., 2003). 
 

Les résultats obtenus sur la photodégradation des différents composés organiques 
montrent que le dioxyde de titane Degussa P25 possède une très grande activité 
photocatalytique. Sa forte capacité à oxyder les matières organiques s’explique par le fort 
pouvoir oxydant des radicaux hydroxyles (E0 = 2,8 V); avec comme référence une électrode 
normale d’hydrogène), ce pouvoir oxydant est le plus élevé comparé aux différents oxydants 
conventionnels tels que l’ozone (E0 = 2,07 V), le peroxyde d’hydrogène (E0 = 1,78 V), le 
chlore (E0 = 1,6 V), etc., il est par conséquent capable de réagir avec la majorité des composés 
organiques aromatiques. Les polluants organiques, contaminant les eaux souterraines et de 
surface, sont généralement non biodégradables et ne peuvent être décomposés  facilement par 
les méthodes conventionnelles, le procédé photocatalytique s’avère donc être une technique 
prometteuse pour l’élimination de ce type de polluant pour des concentrations de l’ordre de 
quelques centaines de ppm. 
 
V.6. Stabilité du dioxyde de titane durant la photocatalyse 
 
V.6.1. Analyse par spectroscopie infrarouge  

 

Un photon ne peut être absorbé que si son énergie est égale à l’énergie d’une transition 
au sein de la molécule absorbante. En analyse infrarouge, ce sont les transitions 
vibrationnelles qui sont observées. La règle de sélection en infrarouge est qu’un photon n’est 
absorbé que si le moment dipolaire de la molécule est modifié lors de sa vibration. Ceci 
permet de distinguer non seulement les espèces adsorbées, mais aussi de déterminer le lieu 
d’adsorption de ces espèces. Le but principal recherché lors de l’utilisation de l’analyse par 
spectroscopie infrarouge en photocatalyse est la détermination des espèces adsorbées. 

 

Afin de vérifier la stabilité du catalyseur, nous avons procédé à une analyse infrarouge 
du dioxyde de titane Degussa P25, avant photocatalyse et après une irradiation d’une durée de 
7 heures. Les deux spectres infrarouges représentés sur la figure (V.28) ne présentent aucun 
changement remarquable au niveau des liaisons chimiques, ce qui montre que les propriétés 
de TiO2 n’ont pas varié après cette durée d’exposition au polluant et aux rayons UV. 
 

Il est important de souligner que les pics apparaissant dans les deux spectres ne 
montent aucune augmentation des amplitudes, ce qui laisse présager que les produits de 
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dégradation ne se sont pas fixés à la surface du catalyseur mais ont plutôt été totalement 
désorbés. 
 

 

                   Spectre du TiO2 avant photocatalyse 
                   Spectre du TiO2 après photocatalyse 

 
Figure.V.28. Spectres infrarouges du dioxyde de titane (Absorbance en ua (unité 

 atomique) en fonction du nombre d’onde en cm-1).  
 
V.6.2. Analyse par diffraction des rayons X 

 

 La diffraction des rayons X (DRX) est une technique d’analyse structurale non 
destructive. Elle présente une grande sensibilité vis-à-vis des phases cristallisées permet de 
rendre compte de la minéralogie des produits et éventuellement à en analyser le degré de 
cristallinité. L’application de cette technique à l’étude de la poudre de TiO2 permet de 
caractériser sa structure (Hosseini et al. 2007). Les figures (V.29 et 30) représentent les 
diagrammes de diffraction des rayons X de la poudre de TiO2 Degussa P25 obtenus avant 
utilisation et 7 heures après photocatalyse. Les diagrammes montrent que la photocatalyse 
n’influe pas sur la cristallographie et la répartition des différentes faces de la poudre. De plus, 
aucune phase secondaire n’est détectée, ce qui montre que le composé avec sa structure 
cristalline est stable en phase aqueuse. 

 

La forme cristalline identifiée par rapport au spectre de référence fourni par la base de 
données de l’ICDD (International Center for Diffraction Data) est bien la forme du TiO2 
Degussa P25. Les spectres présentent seize raies, certaines correspondent à la structure 
anatase et d’autres à la structure rutile, leur identification par rapport aux spectres de référence 
de l’anatase et du rutile (ICDD) montre qu’ils correspondent aux mêmes raies de l’anatase 
synthétique et du rutile. 
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Anatase 
(2θ = 25,48) 

Rutile 
2θ = 27,58

Anatase

 
Figure.V.29. Analyse par diffraction des rayons X du dioxyde de titane 

 avant la photocatalyse. 
 

 

Anatase 
(2θ = 25,48o) 

Rutile  
(2θ = 27,58o)

Anatase

 
Figure.V.30. Analyse par diffraction des rayons X du dioxyde de titane après 7 heures 

d’irradiation. 
 
L’observation des diagrammes montre la présence d’un pic intense et fin à 2θ = 25,48 

degrés, correspondant à la réflexion du plan (101) de la phase allotropique anatase de TiO2. 
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D’autres pics moins intenses apparaissent à 2θ = 38; 48; 54 et 63 degrés. Les pics 
correspondant à la structure rutile sont représentés par les pics situés à 2θ = 27,58; 36; 41,5 et 
54,25 degrés. 

 
 

En conclusion, les deux spectres ne présentent aucun changement remarquable, et 
aucune impureté n’a été détectée à la surface du dioxyde de titane Degussa P25, ce qui montre 
que les propriétés du dioxyde de TiO2 ne varient pas après 6 heures de photodégradation, et 
qu’aucun dépôt ne persiste à la surface du catalyseur, ce qui nous laisse supposer que la 
photodégradation du polluant a atteint la minéralisation complète. 

 
V.6.3. Analyse par Microscopie Électronique à Balayage 

 

La microscopie électronique à balayage (MEB ou SEM pour Scanning Electron 
Microscopy en anglais) est une technique de microscopie électronique basée sur le principe 
des interactions électrons-matière, capable de produire des images en haute résolution de la 
surface d’un échantillon. Le principe du MEB consiste en un faisceau d’électrons balayant la 
surface de l’échantillon à analyser qui, en réponse, réémet certaines particules. Ces particules 
sont analysées par différents détecteurs qui permettent de reconstruire une image en trois 
dimensions de la surface, (Samake, 2008). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

Figure.V.31. Spectre MEB du TiO2 avant traitement photocatalytique. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Figure.V.32. Spectre MEB du TiO2 après traitement photocatalytique. 
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Le tableau (V.18) présente la composition chimique du dioxyde de titane avant et 
après 6 heures d’irradiations, les valeurs du pourcentage atomique en oxygène et en titane 
sont très proches avant et après photocatalyse, ce qui nous laisse supposer que toutes les 
particules adsorbées sont photocatalysées, donc pas de dépôt de polluant sur le catalyseur 
après traitement photocatalytique. 

 
Tableau.V.18. Composition chimique de TiO2 avant et après photocatalyse. 

 

TiO2 avant photocatalyse TiO2 après photocatalyse 

% massique % atomique % massique % atomique 

O 32,92 58,73 37,45 64,05 

Ti 66,93 41,12 61,99 35,46 
 
V.7. Mesure de la conductivité  

 

La conductimétrie permet de mesurer les variations (consommation ou production) 
d’espèces chargées tels que les ions inorganiques générées au cours de la réaction. La figure 
(V.33) représente l’évolution de la conductivité spécifique pour différentes concentrations 
initiales en diazinon en fonction du temps. Les courbes montrent la présence d’ions 
inorganiques spécifiques à la composition du produit à dégrader et qui étaient initialement 
absents. Ces ions permettent de suivre la photominéralisation du polluant pendant le processus 
de photodégradation. 
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Figure.V.33. Évolution temporelle de la conductivité spécifique 
du diazinon pour différentes concentrations initiales en diazinon. 
CTiO2=0,30 g/L, Q=0,202 L/min, T=34°C, pH libre. 

 
Les études réalisées par Sakkas et al., (2005) ont montré que la plupart des atomes de 

carbone ont été transformés en CO2 au bout de 360 minutes, les taux de libération des ions 
sulfates et phosphates ont atteint une valeur maximale au bout de 45 minutes d’irradiation 
avec une minéralisation en SO4

2- et PO4
3-. De plus, la minéralisation des atomes d’azote a 

provoqué la formation de NH4
+, qui à son tour s’est oxydé en NO3

-. 
 

Par ailleurs, la mesure de la conductivité spécifique du milieu est également un 
indicateur du rendement de dégradation photocatalytique et donc de l’efficacité du procédé. 
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V.8. Influence du pH sur la photodégradation des différents polluants 
 

Le pH en solution aqueuse affecte énormément la charge de surface du dioxyde de titane 
ainsi que la taille des agrégats (Tamura et al., 1996; Haque et al., 2007; Bahnemann et al., 
2007; Gaya et al., 2008; chong et al., 2010). Le pH pour lequel la charge de surface de 
l’oxyde est nulle s’appelle Point de Zéro Charge (pH PZC), pour le dioxyde de titane de type 
Degussa P25, le semi-conducteur le plus utilisé en photocatalyse expérimentale, il vaut 
environ 6,0 ± 0,5. Pour des valeurs différentes de ce pH, la surface de l’oxyde est chargée 
(tableau V.19). En effet, si le milieu est alcalin, le pH est supérieur au pHPZC, la surface du 
photocatalyseur est chargée négativement. Pour une valeur de pH inférieure à pHPZC, le milieu 
est acide et la surface du photocatalyseur est chargée positivement, comme le montrent les 
réactions (V.7 et 8) : 
 

TiOH + H+ → TiOH2
+   pH<pHPZC = 6,5       (V.7) 

TiOH + OH-  → TiO- + H2O   pH>pHPZC = 6,5       (V.8) 
 
Dans ces conditions, la dégradation photocatalytique de composés organiques ionisés est 

très affectée par le pH. En effet, il peut y avoir des interactions répulsives entre le polluant 
ionisé et la charge de surface du catalyseur ce qui peut modifier les propriétés 
d’adsorption/désorption. C'est pourquoi, le pH optimum se situe à proximité du pHPZC du 
TiO2. 
 

Tableau.V.19. distribution des espèces chimiques en fonction du pH 
 

pH Espèce chimique 

<3 TiOH2
+ ≥ 20% 

3<pH<10 TiOH ≥ 80% 

pH>10 TiO-≥20% 
 
Des travaux antérieurs ont montré que le dioxyde de titane possède une activité oxydante 

très élevée à de faibles pH, mais un excès d’ions H+ à des pH très faibles peut ralentir le 
processus de photocatalyse (Su et al., 2006). L’effet du pH sur la photodégradation  des 
composés organiques ainsi que l’adsorption sur le dioxyde de titane a été largement étudié 
(Mrowetz et al., 2006; Wang et al., 2007; Faisal et al., 2007). Un changement du pH peut 
aboutir a une nette amélioration de l’efficacité de la photooxydation des polluants organiques 
en présence de TiO2 sans pour autant affecter l’équation de la vitesse de la réaction, (Tunesi 
et al., 1991, Shourong et al., 1997; Mansilla et al., 2006). 
 
V.8.1. Cas du phénol 
 

 Le pH d’une solution a un effet dominant sur la réaction de photocatalyse, ceci 
principalement à cause de différentes propriétés, tels que l’état de surface du semi-conducteur 
du point de vue charge électrique, la dissociation des molécules de phénol, la taille des 
agrégats formés et le potentiel de la bande interdite qui sont fortement dépendants du pH (Wei 
et al., 1991; Terzian et al., 1995).  

 

L’étude de la dégradation du phénol a été réalisée à différents pH (3, 7 et pHlibre : 6,7- 
7,2). Le pH de la solution a été ajusté par addition d’une solution d’acide nitrique (HNO3) ou 
d’hydroxyde de potassium (KOH). La concentration initiale en phénol était de 10 mg/L, celle 
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du catalyseur de 0,2 g/L, le débit de recirculation a été maintenu a sa valeur optimale Q=0,23 
L/min et la puissance de la lampe irradiante à 400 watts. 

 

Au cours de l’étude de la cinétique de dégradation du phénol à pH libre, la solution a 
fait apparaître un changement de couleur tout le long de la réaction.  Il était donc intéressant 
de suivre l’évolution temporelle de ce pH, nommé pH libre, c'est-à-dire sans aucun rajout ni 
d’acide ni de base. 

 

Lors de la réaction de photodégradation du polluant, la coloration de la solution passait 
du rose au rouge vif, puis se terminait par une décoloration en fin d’expérience. Ce 
changement de couleur met en évidence la formation de produits intermédiaires de la réaction 
de nature acide. En effet, Scheck et al., (1995) ont détecté en plus de 1,2 dihydroxybenzéne et 
1,4 dihydroxybenzéne, de l’acide oxalique, de l’acide fumarique, de l’acide maléique, et 
principalement de l’acide formique. Ces composés représentent une faible toxicité par rapport 
à celle du phénol.  
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Figure.V.34. Évolution temporelle du pH de la solution. 
C0 phé =10 mg/L, C(TiO2)=0,2 g/L, Q=0,23 L/min, T=32°C. 

 
Selon Mantzavinos et al., (1996), les produits organiques acides sont les composés les 

plus difficiles à dégrader. Il en est de même pour les produits intermédiaires formés, tels que 
les aromatiques (hydroquinone, benzoquinone et catéchol) qui résultent de la réaction des 
radicaux hydroxyles avec le phénol durant l’étape initiale de la photocatalyse, puis se 
transforment par la suite en produits polaires tels que les aldéhydes et les acides 
carboxyliques, la concentration de ces derniers augmente de façon très rapide. Les produits 
intermédiaires aromatiques disparaissent de la solution quelques minutes après la 
photodégradation du phénol. De plus, la concentration des produits acides, après avoir atteint 
un maximum, décroît durant la photocatalyse et le phénol est minéralisé en CO2 et en H2O 
(Okamoto et al., 1985). 

 

Il est à noter que durant les deux heures d’adsorption, aucun changement de couleur 
n’a été observé et la solution est restée limpide durant toute la période d’adsorption, ce qui 
laisse supposer que l’adsorption est un phénomène physique. 

 

La courbe de la figure (V.34) représente l’évolution temporelle du pH de la solution en 
phénol. Celle-ci montre que le pH reste constant pendant la période d’adsorption (pH = 7,2). 
Dès l’allumage de la lampe UV, enclenchant ainsi le processus de la photocatalyse,  le pH 
commence à diminuer graduellement pendant les 4 premières heures, qui peut s’expliquer par 
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la form

dégradation a été réalisé à pH libre (98,96%). A pH acide (pH=3), le taux 
de dégradation est aussi im

urs (Wang et al., 2000; Pichat et al., 1999; Tunesi et al., 1991 ), est l’un 
des facteurs majeurs influençant la vitesse de dégradation des polluants organiques (Pera-
Titus et al., 2004). 

 

ation de produits acides parmi les produits intermédiaires de la réaction. Au delà de ce 
temps, le pH se stabilise. 

Les courbes de la figure (V.35) représentent l’évolution temporelle de la 
photodégradation du phénol à différents pH: pH acide (pH=3); pH libre (pH=6,7-7,2) et pH 
basique (pH=9). Les taux d’abattement ainsi que les valeurs des constantes de vitesse 
obtenues à partir des résultats expérimentaux et présentés dans le tableau (V.20) montrent que 
le meilleur taux de 

portant (96,5%), par contre à pH=9, le taux de dégradation ne 
dépasse pas 20%.  

 
L’effet du pH sur l’efficacité de la photodégradation dans les procédés d’oxydation avancés, 

selon plusieurs  aute

pH

0

0,3

0,6

0,9

1,2

1,5

t (min)

C/C0
9
Libre
3

0 50 100 150 200 250 300 350
 

Figure.V.35. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol  

s aci
 et le taux de conversion ne dépasse pas la 

vale

 réalisées par Lewa et al., (1998) ont montré que le 

à différents pH. C=10 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min, P = 400 W, T=32°C. 
 

Ainsi, le phénol se décompose de façon remarquable à pH acide plutôt qu’à un pH 
basique, Okamoto et al., (1985) ainsi que Serpone et al., (1996) ont montré qu’un pH = 3 
était l’optimum pour la décomposition du phénol, et ce dernier a été dégradé au bout de 5 
heures d’irradiation. D’autre part, lors de l’étude, il a été constaté que le pH final obtenu était 
identique au pH initial ce qui laisse supposer que le phénol a complètement été décomposé et 
minéralisé, avec comme produits finaux de dégradation: le CO2, H2O et le des minéraux. 
A pH = 9, le phénol ne se dégrade que légèrement

ur de 30%, en effet, les pH élevés retardent la formation des radicaux HO ce qui ralentit 
encore plus la vitesse de dégradation du polluant.  

 

Comme il a été expliqué précédemment (§ V.8), la charge de surface du TiO2 affectée 
par le pH de la solution constitue une explication plausible de la faible dégradation du phénol. 
En effet, la valeur du pH basique est assez loin du pHPZC du TiO2 (6,0 ± 0,5) et la surface de 
l’oxyde est chargée négativement, il s’établit donc des réactions de répulsion entre les ions 
OH- apportés par la base rajoutée et la surface du catalyseur, sachant que les radicaux 
hydroxyles peuvent être générés par la réaction (V.3), la répulsion entre l’ion hydroxyle et la 
surface chargée négativement peut influencer significativement les propriétés 
d'adsorption/désorption. Des études

•
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dioxyde de titane formait des agglomérats importants à pH = 9 ce qui rendait difficile la 
 et l’analyse des solutions. filtration

 
Tableau.V.20. Valeurs des constant esse tial p n et 

taux d’aba obtenues s pour diffé va

(  
Taux de 

dégrad n (%) 

es cinétiques, vit
 à t = 270 minute

s ini es,  tem
rentes 

s de demi-réactio
leurs de pH.  ttement 

 

r0.10+4 
pH kapp 10+3 

(min-1) mmol.L-1.min-1 R  2 t1/2 
min) atio

3 5,10 ± 0,01 5,426 ± 0,001 0,99 136 93 

Libre 7,50 ± 0,02 7,979 ± 0,001 0,98 92 97 

9 0,70 ± 0,01 0,745 ± 0,001 0,97 990 20 
 

Le tableau (V.20) montre que la vitesse de la réaction évolue dans le sens des pH 
suivants: pHlibre (6,7-7,2)> pH = 3 > pH = 9, cette évolution peut s’expliquer par le fait que le 
processus photocatalytique relatif au phénol peut être causé non seulement par les radicaux 
hydroxyles mais aussi par un transfert direct des électrons ainsi que les réactions en surface. 

es valeurs montrent que les constantes cinétiques les plus faibles sont obtenues à un pH 
nt de procéder à la photodégradation du phénol à pH libre, 

est-à

r la photodégradation de l’acide salicylique a été réalisée pour une gamme de pH variant de 
3 à 9, l’ajustement de la solution a été effectuée par ajout d’acide nitrique (HNO3) où 
d’hydroxyde de potassium (KOH), les courbes obtenues sont représentées sur la figure (V.36). 
 

L
basique, il est donc plus intéressa
c' -dire dans les conditions naturelles. 
 
V.8.2. Cas de l’acide salicylique 
 

En présence d’eau, les particules de TiO2 sont associées à des groupements hydroxyles 
(équations (V.7) et (V.8)), cependant, Si le pH varie, ces groupements sont capables de 
donner où d’arracher des protons ou des électrons. Ce phénomène peut avoir un effet 
considérable sur la dégradation photacatalytique, il est donc important d’étudier l’effet du pH 
sur la cinétique de photodégradation des composés organiques. L’étude le l’influence du pH 
su
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Figure.V.36. Évolution temporelle de la concentration réduite en acide 
salicylique pour différents pH. C0(polluant )= 7,24 10-2 mM, C(TiO2) = 0,2 g/L, 
Q = 0,23 L/min,T=30°C, P = 400W. 
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Comme cela a été constaté pour le phénol, les courbes représentant l’évolution 
temporelle de l’acide salicylique à différents pH, montrent que la dégradation de l’acide 
salicylique par les radicaux hydroxyles générés par la réaction photocatalytique progresse plus 
rapidement pour une gamme de pH entre 3 et un pH libre (6,7-7,3). Les constantes cinétiques 
apparentes pour les pH acide libre, déterminées par régression linéaire et représentées dans le 
tableau (V.21) sont respectivement pour un pH égal à 3 et un pH libre de: 0,0049 et 0,015 

in-1 pour des taux de conversion respectifs de 74,26 % et 9,73 %, alors que pour un pH 
basique co et suit une 
cinétique de 0,0013 min-1(avec R2 = 
0,986) pour un taux de dégradation ne dépassant pas 40,5 %.  
 

Tableau.V.21. Valeurs des constantes cinétiques et taux de dégradation 
 que pou  vale

 

Libre (6,7 - 7,3)

m
rrespondant à 9, la décomposition de l’acide salicylique est assez lente 
d’ordre zéro, la constante cinétique atteint la valeur 

de l’acide salicyli r différentes urs de pH.  

pH 3 9 

Kapp. 10+3(min-1) 4,90 ± 0,01 15,00 ± 0,01 1,30 ± 0,04 

Taux de dégradation 
(%)  à t= 330 min 74,26 99,73 40,50 

 
Des résultats similaires ont été obtenus pour les composés aromatiques : Formaldéhyde 

et l’hexamine par le procédé Electro-Fenton  par différents auteurs, (Qiang et al, 2003; Chou 
et al., 1998; Do et Chen, 1994).  

 
Il est donc évident que le pH optimal de dégradation de l'acide salicylique correspond à 

un pH libre et  la cinétique de pseudo-premier ordre de la réaction d'hydroxylation de l'acide 
salicylique aux pH non basiques est confirmée dans cette expérience. 

 
Sur la base des résultats obtenus lors de ces expériences, la diminution de la dégradation 

de l’acide salicylique avec l’augmentation du pH peut être interprétée en supposant que deux 
différentes réactions peuvent avoir lieu aux différents  pH. Comme suggéré par Tunesi et 
Anderson, (1991), le transfert d’électrons et l’attaque indirecte des radicaux hydroxyles sont 
les mécanismes prédominants aux différents pH. Ainsi, aux faibles pH, la surface du dioxyde 
de titane étant chargée positivement, l’ion salicylate peut facilement s’adsorber 
chimiquement, les atomes d’oxygène des ions salicylates étant de forts donneurs d’électrons 
sont capables d’interagir directement avec les trous h+ de la bande de valence. Pour les pH 
basiques, la surface du catalyseur étant chargée négativement,  l’adsorption des ions 
salicylates est fortement réduite, puisqu’il s’établit une répulsion électrostatique entre l’anion 
salicylate (pK= 2,914) et la surface du dioxyde de titane (pHpzc= 6). L’augmentation de la 

istance entre l’anion salicylate et la surface du catalyseur freine le transfert direct des 
ite le taux d’adsorption de l’ion, il est donc probable que la 

écom

d
charges et par conséquent lim
d position de l’acide salicylique se fait par attaque des radicaux hydroxyles formés sur 
d’autres sites du semi-conducteur.  
 
V.8.3. Cas de l’isoproturon 
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La littérature s’accorde sur le fait que la valeur du pH est de loin le facteur le plus 
influent dans le processus de photocatalyse UV/TiO2. Pour cela, des expériences ont été 
réalisées afin de trouver une valeur de pH où la réaction de photodégradation de l’isoproturon 
serait fortement accélérée. 

L’interprétation de l’effet du pH sur le procédé photocatalytique est assez complexe car 
il peut intervenir de différentes façons: il peut intervenir dans les interactions électrostatiques 
entre 

et circule pendant 6 heures dans le réacteur 
photocatalytique. La valeur du pH est maintenue constante à l’aide d’une solution de HCl 
(0,1N

e de lampe utilisée (15 watts), il a été constaté une 
diminution assez remarquable de la concentration réduite en polluant pour le pH libre et donc 
la me

 pH 3 celle-ci est presque 
quivalente à celle de la solution à pH 9. 

 

Des études antérieures, mais souvent controversées, portant sur l’effet du pH sur la 
réaction photochimique ont montré l’existence d’un pH optimum. 
 

la surface du semi-conducteur, les molécules de solvant, le substrat et les radicaux 
chargés et formés durant la photocatalyse. L’état ionisé de la surface du photocatalyseur peut 
passer de la charge positive en milieu acide à la charge négative en milieu alcalin. 

 

Ainsi, l’évolution de la dégradation de l’isoproturon a été observée à pH = 3, à pH = 9 
et à pH libre, c’est-à-dire à pH = 6,83 (sans rajout ni d’acide ni de base). La solution à traiter 
est maintenue au pH de consigne 

) ou de NaOH (0,1N). Afin d'évaluer les effets des différents milieux sur les 
performances de la photocatalyse, une étude cinétique a été réalisée pur une concentration 
initiale en isoproturon égale à 2,5 mg/L. 

 
Les courbes de la figure (V.37), représentant l’évolution temporelle de la concentration 

réduite en isoproturon,  montrent que bien que la dégradation soit assez faible pour les 
différents pH compte tenu de la puissanc

illeure dégradation a été obtenue pour ce pH libre. Il n'est toutefois pas possible d'établir 
une corrélation entre le pH et l'intensité de dégradation puisqu'à
é
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dégradation est beaucoup plus efficace lorsque la réaction se déroule à pH libre. Au bout de 

 

Figure.V.37. Évolution temporelle de la concentration réduite 
 en isoproturon pour différentes valeurs de pH. C0=2,5 mg/L, 
 CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min, P=15W, T=27°C. 

 
Il est intéressant de souligner que l’efficacité de la photodégradation de l’isoproturon se 

fait dans le sens croissant des pH suivants: pH libre> pH 9 > pH 3, ce qui signifie que la 
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90 minutes d’irradiation, la décomposition du polluant a atteint la valeur de  58% dans les 
conditions neutres alors qu’elle a atteint 12 et 22% respectivement pour le milieu basique et 
acide. Au vu de ces résultats, il est certain que la production des radicaux hydroxyles se fait 
selon d

1g/L, une concentration en isoproturon de 0,5 mM et 
une puissance d’irradiation de 125 watts assurée par une lampe à mercure à basse pression. 
Les issaient 
lentement  avec l’au

 
 

Tableau.V. tes valeurs de p  après 
inutes d’illum tion. 

ifférents mécanismes dépendant chacun du pH du milieu réactionnel, ce qui se traduit 
par différentes vitesses de formation du radical hydroxyle. 

 
Une étude effectuée par Haque et al., (003) a montré que l’efficacité optimale de la 

dégradation de l’isoproturon et sa minéralisation était plus rapide à un pH compris entre 3 et 5 
pour une concentration en TiO2 égale à 

vitesses de photodégradation étaient légèrement élevées à pH acide, qui décro
gmentation du pH.  

22. Taux de conversion obtenus pour différen H
90 m
 

ina

pH 3 6,83 9 

X % 22 58 12 

Kapp 103 (min-1) 2,11± 0,03 2,90± 0,01 1,29± 0,02 
 

L’isoproturon est oxydé en solution aqueuse à pH variant de 3 à 9. En supposant une 
ciné

 ainsi que les taux de dégradation sont 
reportées en fonction du pH dans le tableau (V.22). 

érimentales et les résultats illustrés dans le tableau (V.22), le 
eille

asique, (Piscopo et al., 2001). Des études 
réalis

 expériences ont été réalisées avec des solutions en chlorotoluron 
de 10

cules de 

tique de pseudo-premier ordre confirmée par des coefficients de régression linéaires 
supérieurs à 97 %, les constantes cinétiques calculées

D’après les conditions exp
m ur taux de dégradation a été obtenu  à pH libre.  

 
V.8.4. Cas du chlorotoluron 
 

Le pH joue un rôle prépondérant dans le processus photocatalytique, car il fait 
intervenir des réactions complexes. Le point de charge zéro (pcz) ou point isoélectrique pour 
le TiO2 Degussa P25 se situe à un pH variant de 5,5 à 6,5 (Terzian et al., 1995). Ainsi à des 
pH acides la surface du catalyseur se charge positivement comme le montre l’équation (V.7). 
Par contre, à des pH basiques supérieurs à 6,5; la surface est de charge négative comme le 
montre l’équation (V.8), il est donc évident que la surface du catalyseur sera soit protonée soit 
déprotonée selon qu’elle soit en milieu acide ou b

ées par Sun et al., (2006) ont montré que le dioxyde de titane de type Degussa P25 avait 
une activité oxydante très importante à de faibles pH, mais qu’un excès d’ions H+, à de très 
faibles pH, peut diminuer la vitesse de la réaction. 

 

Lors de cette étude les
 mg/L, une concentration en TiO2 de 0,2 g/L et à des pH variant de 3 à 11 et à pH libre 

(5,88 – 6,1). Le pH de la solution a été ajusté par addition d’acide chlorhydrique (HCl 0,1N) 
ou de soude (NaOH 0,1N).  

Les courbes de la figure (V.38) représentent la variation des concentrations réduites du 
chlorotoluron en fonction du temps pour différents pH. Ces courbes montrent que dans la 
majorité des pH étudiés, qu’ils soient acides ou basiques, la cinétique de la photodégradation 
est très lente. Par contre la dégradation est favorisée par un pH libre (5,88 – 6,1) et un pH 6 
c'est-à-dire dans le domaine du point de charge zéro. Le comportement des molé
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chlorotoluron vis à vis du semi-conducteur montre que le pH a un effet significatif sur les 
propriétés d’adsorption et de désorption du catalyseur, comme mentionné par Chen et al., 
(1998), il est probable qu’il ait un effet direct sur les particules de TiO2 elles mêmes. 

pH
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0,8

1,0

1,2
C/C0
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0,0
0 3 6 9
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Figur

es constantes apparentes des réactions de photodégradation et des vitesses initiales 
a  
pH de la solution s

 
Tableau.V.23. es co ntes ci s, tem -réaction, vitesses initiales 

de dé dati rès s d’irr ns. 
 

pH R  t1/2 t1/2  Taux de 
dégradation 

 

e.V.38. Évolution temporelle de la concentration réduite en chlorotoluron à 
différents pH. C0 =10 mg/L, CTiO2=0,2 g /L, Q=0,23 L/min, T=23°C. 

 
L

insi que les valeurs des constantes de vitesses de dégradation du chlorotoluron en fonction du
ont regroupées dans le tableau (V.23). 

Valeurs d
et taux 

nsta
gra

nétique ps de demi
7 heureon calculés ap adiatio

kapp 10-3 
(min-1)  

2 r010+5 
(mM.min-1) 

 estimé 
(min) 

calculé
(min) (%) 

3 0,56 ± 0,07 0,82 2,64 ± 0,03 1238,3 1237,8 27 

5 0,88 ± 0,05 0,80 4,05 ± 0,08 790,8 787,7 20 

6 2,95 ± 0,05 0,96 14,10 ± 0,03 235,1 235,0 69 
Libre 

(5,88-6,1) 3,17 ± 0,01 0,99 19,60 ± 0,03 219,4 219,4 73 

7 1,30 ± 0,05 0,99 6,58 ± 0,07 533,4 533,2 35 

9 0,73 ± 0,04 0,87 2,65 ± 0,04 948,9 949,5 25 

11 0,42 ± 0,03 0,89 1,86 ± ,002 1651,0 1650,4 15 
 

Comme le montrent les valeurs du tableau (V.23), lorsque le pH de la solution passe du 
"basique" à "l’acide", une nette augmentation de la dégradation est obtenue et la vitesse 
initiale de photodégradation la plus élevée est enregistrée à pH libre. Ainsi, pour un pH égal à 
3 le taux d’abattement est de 27 %, alors que pour un pH libre, le taux a atteint 73 %. De plus, 
pour les pH basiques, lorsque le pH passe de 7 à 11, le taux d’abattement du chlorotoluron 
décroît de 35 à 15 %. L’observation des valeurs des temps de demi-réaction montre qu’il 
n’existe presque aucune différence entre celles calculées à partir des équations (II.49) et celles 
obtenues par l’équation (II.50), ce résultat laisse supposer qu’il n’existe aucune interaction ou 
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compétition entre les molécules de chlorotoluron adsorbées et les molécules des produits 
formés.  

A pH acide, le temps de demi-réaction du polluant est de 20,6 heures pour un pH égal à 
3, et d

; Serpone et al., 1995; Shourong et al., 1997; 
Emeline et al.,2000; Gaya et al.,2008). D’autre part, pour des substrats chargés, l’efficacité 
du pr

herbicides parmi lesquels se trouve le chlorotoluron à deux pH 2 et 9, ont montré que le pH 
avait un faible effet sur la dégradation la décomposition du chlorotoluron. Par contre, 
Bahnemann et al., (2007) ont constaté que la dégradation photocatalytique du chlorotoluron 
est favorisée par un pH acide et plus le pH augmentait plus la vitesse de la réaction diminuait.  

 

e 3,6 heures pour un pH libre. Pour les pH basiques, le temps de demi-réaction à un pH 
égal à  11 est de 27,5 heures alors que pour un pH égal à 7, le temps de demi-réaction est de 9 
heures, il est donc clair que le chlorotoluron se dégrade mieux entre un pH égal à 6 et un pH 
libre. 

Les vitesses initiales de dégradation du clorotoluron en fonction du pH augmentent 
lorsque le pH se rapproche du pH libre, aussi bien côté acide que côté basique, ce 
comportement peut s’expliquer par la simultanéité de plusieurs types de dégradation pour ce 
polluant, dépendant du pH du milieu réactionnel. 

 

Plusieurs travaux controversés ont été publiés sur l’effet du pH sur la photodégradation 
de différents composés organiques ((Hoffmann et al., 1995) et plusieurs études ont montré 
que les variations des vitesses de réactions étaient plutôt insignifiantes sur une large gamme 
de pH (Pelizzetti et Minero 1993 et 1994

océdé photocatalytique était fortement lié au pH, aussi, est-il important de mentionner 
que le pH influe de façon significative sur les propriétés adsorptives du dioxyde de titane, 
(Mrowetz et al., 2006; Wang et al., 2007). 

 
Des études réalisées par Benitez et al., (2006) sur l’oxydation photochimique de quatre 
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Figure.V.39. Évolution du pH de la solution au cours du temps 
C0(chlorotoluron)  =10 mg/L, C(TiO2)=0,2 g/L, Q=0,23 L/min, T=23°C 

 
La figure (V.39) représente l’évolution temporelle du pH libre de la solution au cours de 

la dégradation du chlorotoluron. Le pH de la solution se situe dans l’intervalle de valeurs 5,88 
et 6,1. Nous constatons que le pH de la solution est un pH acide et qu’il n’y a pas une grande 

r au cours du processus photocatalytique, il est probable que lors de 
la ph
variation de cette grandeu

otocatalyse, les produits aussi bien intermédiaires que finaux présentent une acidité très 
faible. 
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V.8.5. Cas du diazinon 
 

Les pesticides organophosphorés tels que le diazinon sont particulièrement responsables 
de la pollution de l’environnement car ils sont plus toxiques vis-à-vis des volatils et des 
mammifères comparés aux pesticides chlorés (Reynolds et al., 1989; Foster et al., 1992; Ku 
et al., 1998). Par conséquent, l’étude du transport et de la dégradation des organophosphates 
est très importante bien que ces composés soient connus pour être rapidement dégradés dans 
l’environnement naturel. La majorité des travaux traitant la décomposition des 
organophosphates en solution aqueuse se sont basés sur la molécule mère. Cependant l’étude 
temporelle de la dégradation et de la formation des produits organiques pendant et à la fin de 
la dégradation a été rarement effectuée (Ku et al., 1998).  

Le diazinon appartenant à la classe des insecticides organophosphorés formulé en 1950 
(Bruce et al., 1955) a été largement utilisé dans une grande variété de cultures et dans les 
habitations pour lutter contre les insectes nuisibles se trouvant dans les sols ainsi que les 
insectes suceurs et les acariens, il est aussi utilisé comme ectoparaciticide pour animaux. 

 

Comme il a été souligné précédemment, le paramètre le plus important régissant les 
réactions photocatalytiques se déroulant à la surface des particules de catalyseur est le pH du 
milieu, c’est un paramètre déterminant aussi bien pour la stabilité du polluant en phase 
aqueuse que pour la charge de surface et la taille des agrégats du catalyseur TiO2. 

 

Pour des valeurs différentes du pH correspondant au point de zéro charge, la surface de 
l’oxyde est chargée. En effet, si le pH est supérieur au point isoélectrique pHPZC du TiO2, la 
surface du photocatalyseur est chargée négativement et l’inverse pour une valeur de pH 
inférieure à pHPZC, comme le montrent les équilibres représentés par les équations (V.7) et 
(V.8), (Piscopo A., 2002; Dauby et al., 2008). 

 

La figure (V.40) représente l’évolution du pH libre de la solution durant la période de 
dégradation. La courbe obtenue montre une diminution brutale du pH de 6,5 à 2,5 lors de la 
photocatalyse, ce pH se stabilise au bout de 120 minutes. Cette chute de pH montre la 
présence certaine de produits de dégradation intermédiaires acides formés lors de la 
photodégradation du diazinon, qui s’adsorbent très fortement sur le catalyseur. Ainsi, pour 
une concentration initiale en diazinon de réactif a été adsorbé dès 
les premières minutes de 

 10 mg/L, plus de 70 % du 
contact. Au delà des 120 minutes montre que le pH devient constant 

et se stabilise pour une valeur égale à  2,5. Cette stabilité peut être un indicateur de la 
minéralisation totale du diazinon en ions 3 , selon Ku et al., (1998) 
et Sakkas et al., (2005). 
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Figure.V.40. Évolution du pH de la solution au cours du temps  
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(C0 =10 mg/L, CTiO2=0,30 g/L, Q= 0,202 L/min, T=34°C) 
 
Afin de bien visualiser l’effet du pH sur la photodégradation du diazinon, et d’établir la 

relation qui existe entre la décomposition du diazinon et le pH de la solution dans le procédé 
UV/TiO2, des expériences ont été réalisées avec des solutions initiales de 10 mg/L, une 
concentration en TiO2 de 0,3 g/L et à des pH variant de 3 à 11 et pH libre. Une première série 
d’expériences a été réalisée en ajustant le pH tout le long de la photocatalyse (pH ajusté), une 
deuxième série a été réalisée en fixant au départ le pH (pH non ajusté) par ajout d’acide 
chlorhydrique (HCl 0,1N) ou de soude (NaOH 0,1N). 
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Figure.V.41. Évolution temporelle de la concentration réduite en diazinon à 
différents pH. C0 =10 mg/L, CTiO2=0,30 g/L, Q=0,202 L/min 

 
Les courbes représentées sur la figure (V.41) montrent que toutes les solutions en 

diazinon soumises aux pH acides ou basiques avec un ajustement soit le long de la 
photodégradation soit au début uniquement présentent un taux d’abattement dépassant 90 %. 
Néanmoins, le tableau (V.24) montre que l’ajout régulier de la base pour des pH=9 et 11 
ralentit la vitesse de la réaction et le taux d’abattement régresse respectivement à 88 et 63%. 
Le comportement du diazinon visa vis du pH laisse supposer que la molécule présente 
différentes formes ioniques à différents pH. Gal et al., (1992) ont noté une distribution 
partielle des charges entre les liaisons P=S pour le parathion sous irradiation UV. L’étude de 
Ku et al., (1998) sur la photolyse du diazinon a montré que le pourcentage des espèces 
chargées positivement et négativement peut varier d’un pH à un autre, de plus ces chercheurs 
ont proposé un modèle de "protonation" du diazinon à pH acides, où lors de l’excitation 
photonique, l’ion hydrogène (H+) est additionné à l’atome de soufre, car ce dernier  peut 

pporter une plus forte densité électronique que l’atome d’azote au niveau du noyau de 
triazin

 11 ajustés, la diminution de l’efficacité de la décomposition du 
iazinon peut s’expliquer par une inhibition de la photocatalyse due à un apport considérable 

d’ions OH-, ces derniers ne pouvant réagir totalement avec les trous h+ pour générer les 

su
e comme le montre la figure (V.42), il est a remarquer que vu le pKa du diazinon (2,4) 

l’espèce dominante est la forme chargée positivement, alors que la forme neutre se retrouve à 
pH basique et neutre (Ku et al., 1998).  
 

Vu les résultats obtenus lors de notre étude, la dégradation du diazinon aux différents 
pH peut s’expliquer par une forte réactivité des deux formes dans le procédé TiO2/UV, 
néanmoins pour les pH 9 et
d
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radicaux hydroxyles, vont neutraliser la structure positive du diazinon, et ainsi ralentir le 
processus photocatalytique. 
 

 
 
Figur

ction et la répulsion 
électros

ité du pH peut être attribuée à la 
capacité d

n e

e.V.42. Procédure d’attaque de la molécule de diazinon  en milieu acide selon Ku et al., 
(1998). 

 
Une étude réalisée par Evgenidou et al., (2005), a montré que l’attra

tatique entre la surface du catalyseur et les molécules organiques, augmente ou 
diminue le taux de photodégradation. Il s’est avéré que l’attraction était plus grande à des pH 
basiques et les molécules atteignaient facilement la surface du catalyseur. 

 

D’Oliveira et al., (1990), ont supposé que l’efficac
’adsorption, qui est plus grande pour un pH acide, ce qui permet d’obtenir un 

re d ment plus élevé. Ainsi, les pH acides favorisent la génération des radicaux HO•  et 2O• −  
et réalisent une efficacité importante de photodégradation. 

 

L’étude réalisée par Shemer et al., (2006), sur la photolyse du diazinon en présence de 
H2O2 montre que la dégradation est favorisée à pH=10, et que le meilleur taux de dégradation 
est similaire à pH=4 et 7. Par contre, la photolyse directe du diazinon est lente à pH=4, et 
aucun effet significatif n’a été décelé pour les 

Les résultats obtenus par Daneshvar et al., (2007) ont indiqué que le taux de 
dégr

e tableau (V.24) rassemble les valeurs des constantes apparentes des réactions de 
photodégradation du diazinon, des vitesses initiales et des taux dégradation du diazinon.  

pH=7 et 10. Des résultats semblables ont été 
obtenus par Drufovka et al., (2008). 

 
 

adation du diazinon en présence de ZnO augmentait avec le pH jusqu’à pH=5,2. Notons 
que pHPZC de ZnO est d’environ 9. 

 
L
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Tableau V.24. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales de dégradation, taux de 
Dég tion (après 6 irradiation mps de on p féren  
de la solution. C0 =10 mg/L, CTiO2=0,30 g /L, Q=0,2 =34°C. 

 

t1 ) 

rada  ’heures d ), te  demi-réacti
02 L/min, T

our les dif ts pH

pH kapp×10+2
 

(min-1) R2 r0×10+4
 

(mM/min) /2 (min X% 

3 ajusté 2,00±0,02 0,988 6,61±0,01 34,7 98 

3 non ajusté 2,40±0,01 0,980 7,95±0,01 28,9 99 

4 non ajusté 1,30±0,01 0,996 4,50±0,03 53,3 96 

Libre (6,5-6,8) 2,80±0,02 0,988 9,33±0,01 24,8 95 

9 ajusté 1,80±0,03 0,999 6,12±0,04 38,5 88 

9 non ajusté 2,10±0,01 0,983 6,96±0,06 33,0 95 

11 ajusté 0,80±0,03 0,998 2,65±0,01 86,6 63 

11non ajusté 1,30±0,02 0,995 4,31±0,04 53,3 93 

Les valeurs illustrées dans le tableau (V.24), montrent que la vitesse initiale de 
dégradation du diazinon dépend du pH de la solution, ainsi, un taux d’abattement du polluant 
de 99 % a été obtenu pour un pH 3 non ajusté. Cependant il faut souligner que, pour les autres 
pH, le taux dépassait 90%, et les plus faibles taux, bien que les valeurs soient assez 
significatives étaient respectivement de 63 et 88 % (pH11 et 9 ajustés). Les demi-vies du 
diazinon varient en fonction du pH. La plus faible valeur de taux d’abattement obtenue est de 
6,6 minutes (pH = 11 ajusté) et 28,9 minutes pour un pH = 3 non ajusté. L’interprétation de 

l’influ

u également pour d'autres composés (Brillas et al., 1998; 
hou et al.,1999; Qiang et al, 2003), il correspond au pH pour lequel la vitesse de 

décom

 l’acide salicylique, l’isoproturon et le chlorotoluron, un pH libre 
est considéré comme pH optimum, puisqu’il a permis d’atteindre un taux d’abattement 
dépas

 

8
ence du pH sur le processus photocatalytique s’avère être une tâche difficile, car il peut 

jouer plusieurs rôles en intervenant au sein des molécules ou encore au niveau de la surface 
du catalyseur. 
 

Le pH optimal de 3 a été obten
C

position du peroxyde d'hydrogène en radicaux hydroxyles est optimale (équations 
(II.34) et (II.35)): pH = 2,8 (Pignatello J.J., 1992; Yunfu et Pignatello, 1992; Hustert et al., 
1992; Pignatello et Baehr, 1994).  
 

Les résultats de l’étude de l’influence du pH sur les différents composés organiques, 
dans le procédé TiO2/UV, ont montré que le comportement de ces composés diffère vis à vis 
d pH. Ainsi, pour le phénol,

sant 90%, alors que pour le diazinon, tous les pH étudiés y compris le pH libre 
décomposaient le produit sauf pour le pH 11 ajusté où la dégradation est ne dépasse pas un 
taux d’abattement de 63%.  
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D’autre part, pour le chlorotoluron, le pourcentage dégradé est identique aussi bien pour 
les pH acides que pour les pH basiques, alors que pour le phénol un pH égal à 9 le taux de 
décomposition était assez faible (20%). 

Il est donc évident que le pH du milieu réactionnel joue un rôle prépondérant dans le 
rocessus photocatalytique, car non seulement il fait intervenir des réactions complexes, mais 

rface 
Pic

tion est très faible (quelques kJ/mol) pour une gamme de température de 20 à 80°C. 

ytique. 
es résultats sont en conformité avec l’équation d’Arrhenius, dans laquelle la constante de 

vitess

ptimum entre 20°C et 80°C), 
'où des économies d’énergie considérables (Doucet, 2007, Pichat et al., 1999). Fox et 

hatiques, la variation de la 
pé

ts 
sont des ralentisseurs des réactions aussi bien lors de l’adsorption que lors de la photocatalyse, 

p
les réactions limitantes peuvent se dérouler soit à la surface du catalyseur soit à l’inte
( hat et al., 1996; Gaya et al., 2008; Chong et al., 2010). 
 
V.9. Influence de la température sur la photodégradation des composés organiques 
 

Les réactions photocatalytiques ne requièrent pas de chaleur car il s’agit d’un processus 
d’activation photonique, comme cela a été démontré par Pichat et al., 1999. L’énergie 
d’activa
Dans cet intervalle, la température n’a qu’un effet minime sur le phénomène électronique de 
la photocatalyse puisque sa contribution énergétique à l’excitation électronique du TiO2 est 
faible. 
Toutefois, en dehors de cet intervalle, la température a un effet négatif sur les propriétés 
d'adsorption/désorption et peut de ce fait influencer indirectement les performances du 
processus (Piscopo et al., 2001; Modestov et al., 1998). Ainsi, une augmentation de la 
température favorise la recombinaison des porteurs de charges (h+ et e-) et le processus de 
desorption des espèces adsorbées, ce qui diminue l’activité du processus photocatal
C

e apparente devrait augmenter linéairement avec le terme exp(−1/T), (Tunesi  et al., 
1987; Fu et al., 1996; Evgenidou et al., 2005; Soares et al., 2007; Gaya et al., 2008). 
 

Enfin, d’autres considérations industrielles peuvent être prises en compte, en effet, si la 
température de travail était élevée, les matériaux utilisés pour les installations devraient être 
résistants à la chaleur et la concentration en oxygène dans l’eau diminuerait. En effet, pour 
une augmentation de 10°C à 35°C, la solubilité de O2 chute de 11,27 mg/L à 6,93 mg/L 
(Vesilind, (1996), ce qui a pour effet de réduire la vitesse de production du peroxyde 
d'hydrogène. En outre, l'absence de production de chaleur au cours de la réaction est très 
attractive pour le traitement de l’eau car il n’est pas nécessaire de refroidir après le traitement 
photocatalytique. En conclusion, la température n’affecte que très peu la cinétique de 
dégradation ce qui permet de travailler à température ambiante (o
d
Dulay  (1993), soulèvent que pour la dégradation d’alcools alip
tem rature ne semble pas influer sur la vitesse de dégradation. 
 
V.10. Effet des ions Ca2+ sur la photodégradation du polluant 
 

Les eaux naturelles et les eaux provenant des rejets industriels sont souvent chargées 
d’ions métalliques dissous tels que les ions Na+, K+, Mg+, Ca2+, Zn2+, Co2+ et Ni2+, (Butler et 
al., 1993). 
Plusieurs études ont été effectuées sur l’effet de ces ions sur l’efficacité du processus 
photocatalytique, ainsi, Qourzal et al., (2008) ont remarqué que les ions Na+, K+, Mg2+, Ca2+, 
Zn2+ et Ni2+, n’avaient aucun effet négatif apparent sur l’efficacité de la photodégradation du 
2-naphtol. Chen et al., (1997), quant à eux, ont montré que l’adsorption de certains ions 
inorganiques était en compétition avec le dichloroéthane, ils ont montré que les ions suivan
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et les

 est très dure, elle peut contenir 
es concentrations en ions Ca  et Mg , Mg , assez élevées, il est important d’évaluer leurs 

nvenables en amont, 
à savoir utiliser une autre techniques d’élimination de ces ions avant de procéder à la 
photod

 d’étudier leur influence sur la photodégradation du chlorotoluron gamme de 
conc n 2+

0 TiO2  libre 
(5,88-6,1). 

 

Les courbes de la figure (V.43) représentent l’évolution de la concentration réduite en 
chlorotoluron en fonction du temps pour les différentes concentrations en ions calcium. 

 

  ont classés en fonction de leur effet inhibiteur, c’est à dire de leur affinité vis a vis du 
TiO2 et  leur compétition avec le dichloroethane lors de l’adsorption, l’ordre est le suivant : 

2 2 2
3 3 3 4 2 4 4NO Cl HCO  , CO  SO H PO  , HPO− − − − − − −⎡ ⎤ ⎡ ⎤< < < <⎣ ⎦ ⎣ ⎦  

Néanmoins, comme l’eau de consommation en Algérie
2+ + 2+d

effets sur le processus photocatalytiques afin de prendre les décisions co

égradation des composés organiques biorécalcitrants. 
 
V.10.1. Effet des ions Ca2+ sur la photodégradation du chlorotoluron 

 

Afin
e trations en CaCO3 allant de 2,5 à 20 mg/L correspondant à des concentrations en Ca  

variant entre 0,625 et 5 mg/L a été choisie, tout en maintenant constantes les conditions 
opératoires suivantes : C (chlorotoluron)=10 mg/L, C = 0,2 g/L, Q = 0,23 L/min, pH

C(Ca2+)
 (mg/L)

0

0,2
t (heures)

0,4

0,6

0,8

1

1,2

6 9

C/C0

0
0,63
1,25
2,5
5

0 3
 

 
Fi

  54 % 
lors ue 2+

gure.V.43. Évolution temporelle de la concentration réduite en Chlorotoluron pour 
différentes concentrations en Ca2+. C0(chlorotoluron)=10 mg/L, CTiO2=0,2g/L, 
Q=0,23L/min, T=23°C, pH libre) 

 
L’observation des courbes de la figure (V.43) montre que l’augmentation de la 

concentration en ion Ca2+ défavorise de façon remarquable la photodégradation du 
chlorotoluron. Ainsi, une concentration en Ca2+ de 5 mg/L (rapport massique (Ca2+ / 
chlorotoluron) = 0,5), réduit au bout de 7 heures la quantité de moitié, comme illustré dans le 
tableau (V.25). Le taux d’abattement du chlorotoluron chute respectivement de 9% et

q  la solution est mise en présence d’une concentration de 0,63 et 5mg/L en Ca . Cet 
écart peut s’expliquer par l’encombrement stérique provoqué par ces ions qui ralentissent le 
phénomène d’adsorption. De plus, ce phénomène peut être expliqué par d’éventuelles 
réactions entre l’ion Ca2+ et les produits intermédiaires lors de l’étape de propagation.  

 

Comme le montrent les résultats obtenus  au cours de cette étude, la présence des 
bicarbonates de calcium conduit à une diminution de l’efficacité du procédé photocatalytique, 
vis à vis du composé organique à détruire. Cet effet est également observé avec d’autres 
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systèmes oxydants faisant intervenir des espèces radicalaires (Zellner et al., 1995; Herrmann 
et al., 1997), résulte des propriétés que possèdent en particulier les ions carbonates et 
bicarbonates à piéger les radicaux hydroxyles, (Guittonneaub et al.,1988; Legrini et al., 
1993). Cette consommation de radicaux hydroxyles par les pièg  à r icaux
concentration en radicaux disponibles pour réagir avec les molécules organiques selon les 
réactions (V.9 et 10): 

-1H − • • −

es minérales  réactives et les radicaux hydroxyles, l’effet inhibiteur dépend des 
conce

M

3
 

onction de la concentration initiale en ions Ca , 
montre que cette vitesse décroît  de façon brutale pour les concentrations en cations 

fois l’hypothèse de l’existence d’une compétition 
’adsorption entre le polluant et ces ions. 

 
Tableau.V.25. des con tes cin s d cti es i  
taux de dégradation du chlorotoluron  
 

(m
t1 é Taux 

dégradé 

es ad  diminue la 

 
7 -1

3 3CO HO HCO OH              K = 1,5 10  L mol  s+ → +              (V.9) 
 

8 -1 -1
3 3CO HO CO OH                  K= 2 10  L mol  s−− • •− −+ → +             (V.10) 

 

 
Compte tenu des réactions compétitives entre les molécules organiques à dégrader, les 

diverses espèc
ntrations des ions bicarbonates et des composés organiques à dégrader. Néanmoins, cet 

effet inhibiteur peut être réduit en utilisant du peroxyde d’hydrogène à une forte concentration 
afin de générer plus de radicaux hydroxyle et compenser ceux qui auront réagi avec les ions 
bicarbonates. 

arinas et al., (2001), ont étudié l’effet de la présence du calcaire sur la dégradation du 
formétanate pur, un insecticide-acaricide appartenant au groupe des carbamates, à un pH= 8, 
il s’est avéré que les cinétiques de dégradation de l’insecticide n’étaient pas affectées par 
CaCO  et que l’hydrolyse du formétanate avait été plutôt favorisée par ce composé. 

Les constantes apparentes de vitesse relatives à chaque concentration de Ca2+ ont été 
déterminées par régression linéaire à partir du tracé de l’évolution de –ln(C/C0) en fonction du 
temps. 

 

Comme illustré dans le tableau (V.25), les valeurs des constantes cinétiques de 
décomposition du clorotoluron semblent diminuer avec l’augmentation de la concentration en 
ions Ca2+, ce qui confirme l’effet de compétition des deux composés lors de l’adsorption. 
L’observation de la courbe de la figure (V.44), représentant l’évolution de la vitesse initiale 
de décomposition du chlorotoluron en f 2+

inférieures à 0,625 mg/L, puis tend à se stabiliser pour une concentration supérieure à 3 mg/L. 
Ce résultat confirme encore une 
d

Valeurs stan étiques, temp e demi-réa on, vitess nitiales et

CCa2+ 
g/ L) 

kapp 10  
(min-1) 

+3

 
R2 

r010  
(mMmin-1) 

+5

 
/2 estim
(min) 

t1/2  
calculé 
(min) (%) 

0 3,170±0,001 0,99 13,630±0,002 219,4 219,4 72,5 

0,625 1,930±0,002 0,96 7,990±0,001 359,3 359,1 50, 

1,250 1,700±0,001 0,81 7,520±0,001 407,9 407,7 44,5 

2,500 1,600±0,003 0,93 6,580±0,001 433,4 433,2 43,5 

5,000 1,180±0,001 0,81 6,110±0,001 587,6 587,4 33,4 
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L’observation de ces résultats obtenus démontre clairement l’importance du choix des 

param tres optimums de dégradation afin d’obtenir une vitesse de dégradation élevée, 
laquelle est essentielle pour toutes les applications des procédés d’oxydation 
photocatalytiques. 

 

è

0
C(Ca ) (mg/L)

3

6

9

12

15

0

2+

      r0

(mM min-1) 

1 2 3 4 5 6
 

alternative des 
lus prometteuse pour la décontamination des eaux réelles en particulier les eaux souterraines, 

 condition d’éliminer au 
préa b

toires ont été maintenue constantes: C0 (diazinon)=10 mg/L 
CTiO2=0,30 g/L, Q=0,202 L/min, pH libre (6,5-6,8). La figure (V.45) présente l’évolution 
temporelle de la concentration réduite du diazinon en fonction du temps pour les différentes 
concentrations en ions Ca2+. 
 

 

Figure.V.44. Évolution de la vitesse initiale de photodégradation du 
chlorotoluron en fonction des concentrations en Ca2+. 

 

Sachant que les eaux naturelles ainsi que les eaux provenant des rejets industriels 
contiennent en général des ions Ca2+, le procédé photocatalytique serait une 
p
dans lesquelles des pesticides d’origine agricole ont été détectés à

la le les ions calcium afin d’éviter de ralentir le processus de dégradation. 
 
V.10.2. Effet des ions Ca2+ sur la photodégradation du diazinon 

 

La présence du calcaire est courante dans les eaux naturelles et dans les rejets 
industriels. Ces ions affectent sensiblement la vitesse et l’efficacité des réactions 
photocatalytiques. Pour mettre en évidence l’effet de cette substance sur la photodégradation 
du diazinon, une gamme de concentration de l’ion Ca2+

 allant de 5 à 60 mg/L a été choisie. 
Les autres conditions opéra
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C (Ca2+) 
(mg/L)

0,8

1

1,2

C/C0

0

0,2

0,4

0 1 2 3 4 5 6 7 8

t (heures)

0
5

0,6 20
40
60

 
Figure.V.45. Évolution temporelle de la concentration réduite 
du diazinon pour différentes concentrations en Ca2+. C0 = 10 mg/L, 
 CTiO2= 0,30 g/L, Q = 0,202 L/min, T=34°C, pH libre. 

Les courbes représentées dans la figure (V.45) montrent que pour de faibles 
concentrations en Ca2+, s ions ont un effet négligeable, au delà de la concentration de 20 
mg/L, une légère diminution de la photodégradation u olluan a été
concentration, il s’établit une certaine compétition entre les molécules du polluant et les ions 
Ca2+

 vi

ce
 d p t  constatée. A cette 

s-à-vis des sites actifs.  
 

Ce phénomène peut être expliqué aussi par les effets résultant des transferts ions-
radicaux, les ions bicarbonates ( 3HCO− ) et carbonates ( 2

3CO − ) étant présents en 
concentrations assez élevées dans l’eau, Dauby et al., (2008), ils constituent des pièges à 
radicaux. Ces réactions parasites affectent l'efficacité du traitement en entrant en compétition 
avec les réactions de dégradation des polluants organiques, Guivarch, (2004). Les réactions 
les plus fréquemment proposées sont celles citées  par Buxton et al., (1988) et Guittonneaub 
et al.,(1

CO− •+              (V.11) 
 

Les équations (V.11) et (V.12) proposées par Buxton et al. (1988) montrent que les 
 réagissen vec les ions bicarbonates (

988): 

 
2HO CO OH• − −+ →3 3

3 3HO HCO OH HCO• − − •+ → +              (V.12) 
 

)et carbonates ( 2
3CO −

3HCO−•radicaux HO t a )pour 
fo ions h s ces dernie  leur tour, t avec  pour donner 
de x  selon la réaction (II.27). D’après les résultats obtenus, il est presque certain 
que le ralentissem 2+, ne peut 
s’exp uer que p tition qu rait entr nts composés existant dans la 
solution. 

es consta ntes de  relative concentration de Ca2 té 
déter ées par ré éaire à u tracé d n de –ln(
temp  

rmer des 
s radicau

ydroxy , le rs, à réagiron les trous h+

HO•

ent de la photodégrad
ar la compé

ation du diazinon en présence des ions Ca
i existeliq e les différe

 
L ntes appare vitesses s à chaque + ont é

min gression lin partir d e l’évolutio C/C0) en fonction du 
s et représentées dans le tableau (V.26).
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Tab

C (C

leau.V.26. Valeurs des constantes cinétiques, temps de demi-réaction, vitesses initiales et 
taux de dégradation du diazinon. C0=10mg/L, CTiO2=0,30 g/L, Q=0,202 L/min, T=34°C, pH 
libre. 
 

a2+) 
(mg/L) 

kapp×10+2
 

(min-1) 
 

R2 
 

r0×10+4
 

(mM/min) 
  t1/2 (min) 
 

X (%) 
 

0 2,80±0,02 0,988 9,20±0,01 24,6 95,0 

5 2,60±0,02 0,987 8,54±0,02 26,5 96,4 

20 2,20±0,02 0,933 7,23±0,01 31,4 97,6 

40 2,01±0,01 0,960 6,60±0,02 34,3 88,9 

60 1,90±0,01 0,923 6,24±0,01 36,3 88,7 
 

L’observation des valeurs des vitesses initiales de dégradation du diazinon montre que 
celles-ci diminuent légèrement avec l’augmentation de la concentration en ions calcium et les 
temps de demi-vie augmentent dans le même sens que celles des cations Ca2+. 

 
L’observation de la courbe illustrée dans la figure (V.46) représentant l’évolution de la 

constante cinétique apparente de pseudo-premier ordre en fonction de la concentration initiale 
en ions calcium montre que la constante cinétique décroît lentement au fur et à mesure de 
l’augmentation de la concentration en Ca2+, elle se stabilise à partir d’une valeur de 60 mg/L, 
il est à remarqu t à une cinétique en 
l’absence des io

 

er que la constante cinétique diminue de 32% par rappor
ns Ca2+. 

3

Kapp
 (min-1)

4

1

2

0 20 40 60 80

C Ca2+ (mg/L)

 
Figure.V.46. Évolution la constante cinétique apparente 
du diazinon en fonction de la concentration en Ca2+. 

 
V.11.

l’abse

 Effet des oxydants sur la photodégradation des polluants organiques 
 

L’un des problèmes indésirables rencontrés en pratique dans l’utilisation du dioxyde de 
titane comme catalyseur est le phénomène de recombinaison des pairs électrons-trous, qui en 

nce de donneurs et d’accepteurs d’électrons adéquats, utilise la plus grande partie de 
l’énergie véhiculée par les photons et par conséquent limite l’efficacité du procédé 
photocatalytique. 
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L’une des stratégies permettant d’inhiber la recombinaison des paires électrons-trous de 
façon irréversible est l’addition d’accepteurs d’électrons au mélange réactionnel. Ces 
accepteur d’électrons pourraient jour plusieurs rôles: augmenter le nombre d’électrons piégés 
et donc empêcher les recombinaisons, générer plus de radicaux et d’autres espèces oxydantes, 
augmenter la vitesse d’oxydation des composés intermédiaires et enfin éviter les problèmes 
causés par la faible concentration des solutions en oxygène apporté par l’air ambiant, (celui-ci 
étant le seul oxydant accepteur d’électrons existant en solution et obtenu par absorption de 
l’air). 

 

Pour les eaux fortement contaminées, où la dégradation des polluants organiques est 
l'inquiétude majeure, le rajout d’autres additifs est souvent justifié, car il est très important 
d’augmenter le taux de dégradation et atteindre un taux d’abattement de 100%. 

 

L’oxydation chimique consiste à utiliser le pouvoir oxydant des substances chimiques 
our transformer ou détruire les polluants résiduaires. Les substances utilisées sont : le 

s, les persulfates, l’ozone et les 
alogé

e U tude de l’ef
p és 

V  et par conséquent ne possèdent aucun effet filtrant. 
 

Le

la 

p
permanganate de potassium, l’eau oxygénés, les perchlorate
h nures (Ramade F., 2002). Le choix de ces oxydants dépend de plusieurs facteurs, tels 
que la toxicité du polluant, la vitesse de la réaction photocatalytique en leur absence, la 
facilite d’élimination des produits secondaires, la simplicité du procédé et le coût (Noyes R., 
1991). Cependant, l’examen détaillé des propriétés fondamentales des différents oxydants et 
la complexité fréquente des eaux à traiter montrent qu’il n’est pas possible d’établir une 
hiérarchie stricte des oxydants pour la résolution d’un problème précis. L’efficacité d’un 
oxydant pour un objectif donné ne pourra jamais être isolé du contexte de son utilisation, c’est 
à dire des autres étapes de la filière de traitement ou de la chaîne d’épuration (Dore M., 
1989).  

 

La lamp V utilisée lors de l’é fet des oxydants sur la photodégradation des 
différents com os organiques est une lampe à basse pression de vapeur de mercure, 
émettant  253,7 nm, de type ETS Germany 18 W. Les additifs utilisés dans cette étude sont 
supposés ne pas absorber la lumière U

V.11.1. Effet des oxydants sur la photocatalyse du phénol 
 

s réactions d’oxydation du phénol et de ses intermédiaires ont été étudiés non 
seulement au niveau de la surface du catalyseur mais aussi dans la phase liquide (Santos et al., 
2002). 

Dans le but de réduire au minimum concentration des micropolluants 
biorécalcitrants, plusieurs accepteurs d’électrons tels que le peroxyde d’hydrogène (H2O2), le 
persulfate de potassium (K2S2O8), le perchlorate de potassium (KClO4) et le permanganate de 
potassium (KMnO4) ont été étudiés lors de la photocatalyse de quelques composés 
organiques. Ces accepteurs d’électrons ont la propriété de générer des espèces réactives telles 
que HO• , 2O• −  et 4SO•− . Les potentiels d’oxydation des différents accepteurs d’électrons, tels 
que E(H2O2/ HO• ) = 800mV et E( 2

2 8S O − / 4SO•− ) = 1100mV, étant supérieurs à celui de 
l’oxygène E( 2O / 2O• − ) = -155 mV, du point de vue thermodynamique, l’utilisation de ces 
oxydants dans la photodégradation des polluants organiques devrait être plus efficace que 
l’oxygèn

 de recombinaison 
trou/électron d’une part et de baisser les coûts du procédé TiO2/UV d’autre part, puisque le 

e seul (Faisal et al., 2007).  
 

 a. Effet du peroxyde d’hydrogène sur la photodégradation du phénol 
 

L’ajout d’accepteurs d’électrons permet de réduire le phénomène
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procédé de photodégradation oxydative est combiné avec un procédé chimique (Gaya et al., 
2008). L’oxygène joue ce rôle et forme des espèces 2O• −  très réactives. Cependant, l’oxydant 
inorganique le plus étudié pour son effet positif sur la cinétique de photodégradation est le 
peroxyde d’hydrogène, cet oxydant a été utilisé pour l’élimination des phénols, des cyanides, 
les composés sulfurés et des ions métalliques dans les eaux usées diluées (Noyes, 1991). 
Celui-ci est en effet meilleur accepteur d’électrons que l’oxygène O2 comme expliqué ci-
dessus. De plus, l’eau oxygénée peut produire d icaux hydroxyles par rupture 
photolytique dépendant de la longueur d’onde de la radiation incidente. Cependant, il a été 
montré que l’effet de H2O2, sur la cinétique de dégradation, n’est pas toujours positif en 
fonction du système étudié (Singh et al., 2008). 

 
L’effet du peroxyde d’hydrogène sur la dégradation photocatalytique du phénol a été 

étudié pour trois rapports molaires (H2O2/polluant) correspondant à: 1; 2 et 4, en maintenant 
la concentration initiale en polluant constante égale à 10 mg/L, un débit de recirculation de 
0,23 L/min, une concentration en TiO2 de 0,2 g/L et un pH libre (6,7-7,2).  

 
La figure (V.47) représente l’évolution temporelle de la concentration réduite en 

phénol pour différents rapports molaires (H2O2/ phénol). Les courbes montrent l’importance 
de l’addition du peroxyde d’hydrogène, puisqu’en l’absence de ce dernier, le phénol n’a été 
réduit que de 15 %, alors que pou un rapport molaire de 1 c'est-à-dire un nombre de moles de 
H2O2 égal au nombre de moles de phénol, le taux d’abattement a atteint 85 %. Ce rapport 

es rad  HO•

semble être l’optimum puisque l’on constate que pour des rapports plus élevés ou plus petits, 
la photodégradation du phénol est ralentie. 

 

[H2O2/phénol]molaire

0,6

0,9

1,2
C/C0 (phénol)

0
1
2
4

0,0

0,3

0 100 200 300 400
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Figure.V.47. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol en fonction des 
différents rapports molaires H2O2/phénol. C0 (phénol) = 0,1064 mM, Q=0,23 L/min, 
7,2), C0 (TiO2) = 0,2 g/L, lampe de type ETS Germany 18W.  

 

(V.1

pH libre (6,7-

Cette élimination s’explique par le fait que la concentration en radicaux hydroxyles 
dans le milieu réactionnel étant directement liée à la concentration en H2O2, une augmentation 
de la concentration en peroxyde d’hydrogène conduit à une diminution du temps d’irradiation 
nécessaire pour obtenir une élimination totale du phénol. Selon plusieurs auteurs (Qiang et 
al., 2003; Gaya et al., 2008), le peroxyde d’hydrogène, en présence de radiations UV de 
longueur d’onde inférieure à 365 nm se décompose selon les différentes réactions chimiques 

3 à 15): 
 

2 2H O hv 2HO•+ →              (V.13) 
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2 2 ads BC  adsH O  + e   HO  + OH− •→  ads
−            (V.14) 

Dans ces trois réactions chimiques (V.13, à 15), dans lesquelles apparaît le peroxyde 
d’hydrogène, la concentration en radicaux hydroxyles dans le mili  réa

irectement liée à la concentration en H O . Une augmentation de la concentration en 
oxyl , 

n plus de ceux formés par l’excitation directe du dioxyde de titane, ce qui  explique ce taux 
d’élimi

 

2 2 ads 2 ads  ads  ads 2adsH O  + O   HO  + OH  + O−• • −→           (V.15) 
 

eu ctionnel est 
d 2 2

peroxyde d’hydrogène conduit donc à une augmentation du nombre de radicaux hydr es
e

nation important (85 %). 
L’utilisation du peroxyde d’hydrogène à une concentration bien définie conduit à une 

diminution du temps d’irradiation nécessaire pour obtenir une élimination totale du phénol. 
Guittoneau et al, (1990) ainsi que Goncharuk et al., (2010), ont étudié l’effet de la 
concentration initiale en H2O2 sur différents polluants, les résultats expérimentaux ont montré 
que leur décomposition croit avec l’augmentation de la concentration initiale en peroxyde 
d’hydrogène, jusqu'à l’obtention d’une valeur optimale.  

 

Guittoneaub et al., (1988) ont montré que pour des concentrations assez élevées en 
H2O2, il s’établit un ralentissement de la réaction photocatalytique provoqué par la 
recombinaison des radicaux hydroxyles selon la réaction (V.16): 

 
2 2 2 2H O HO H O + HO• •+ →             (V.16) 

 
Les radicaux superoxydes ainsi formés sont moins réactifs que les radicaux hydroxyles HO• . 
 

Le tableau (V.27) représentant les constantes cinétiques du phénol en fonction du 
rapport molaire (H2O2/ phénol) met en évidence l’influence du peroxyde d’hydrogène dans 
l’accélération du processus photocatalytique et l’existence d’un rapport optimum. Lorsque le 
rapport molaire passe de 0 à 1, la constante cinétique augmente de 90 %, il est donc évident 
que la solution est saturée et qu’une augmentation de la concentration en peroxyde 
d’hydrogène au delà de la valeur limite ne sera pas efficace. Des études réalisées par De Laat 
et al., (1994) ainsi que par Adán et al, (2009) sur la photodégradation du phénol a montré 
u’il existait un rapport molaire optimum entre la concentration du peroxyde d’q

l
hydrogène et 

e polluant pour lequel la concentration des radicaux HO•  photogénérés par la su
le m u r

rface devient 
suffisante pour ox tionnel. Il est 
important de noter que la form
d’hydrogène, peut nui otoc r ces radicaux seront en excès par 
rapport à l’eau et aux gène ant dans lution. Le ratio optimum 
décrit par la littérature peut atteindre la valeur 100, (Adán et al., 2006; Bellobono et al., 
1994). Tryba et al., (2006), dans une étu  sur la décomposition du phénol, a 
détecté la formation de radicau ydroxyles e du ca ur et a constaté que pour 
un certain rapport molaire (H2O2/polluant), la photodégradation du polluant diminuait 
d’efficacité, ces chercheurs  attribué l n de ité photocatalytique du 
catalyseur à l’épuisement de la concentratio ux

yder toute la matière organique présente dans ilie éac
ation de radic ux hydroxyles, suite à un excès de peroxyde a

re au processus ph atalytique, ca
molécules d’oxy se trouv la so

de similaire
x h sur la surfac talyse

ont a diminutio l’activ
n en radica • suite HO  à la réaction (V.14) où 

ces radicaux hydroxyles sont consommés par le peroxyde d’hydrogène en formant le radical 
portement est probablement dû à la capacité inhérente des radicaux hydroxyles 2 . Ce comHO•

 

124



CHAPITRE V            RESULTATS EXPERIMENTAUX ET DISCUSSION 

à réagi

Tableau.V.27. Valeurs des constantes cinétiques apparentes 

r avec le peroxyde d’hydrogène et engendrer finalement la formation de H2O et O2 
selon les réactions (V.15 et 16), ce qui inhibe la réaction d’oxydation du phénol. 
 

du phénol en fonction des rapports molaires (Cphénol/CH2O2). 
 

Rapport molaire 
(H2O2/ phénol) 

kapp 10+3  
(min-1) R2 

0 0,45±0,01 0,99 

1 5,50±0,01 0,99 

2 3,00±0,02 0,98 

4 4,40±0,01 0,99 
 
 

L’effet inhibiteur de H2O2 observé pour quelques rapports molaires (H2O2/polluant) 
peut survenir par suite des modifications de la surface du dioxyde de titane lors des 
interactions avec H2O2, (Tryba et al., 2006). 

 
Une étude réalisée par Ilisz et al., (1999), sur les mécanismes de décomposition du 

phénol dans une suspension aqueuse de TiO2 sous irradiation UV en présence d’accepteurs 
d’électrons, tels que O2, H2O2 a montré qu’en présence d’oxygène, le phénol se décomposait 
selon une réaction radicalaire par action des radicaux hydroxyles pour former les 

nt des 
tr ydrox

es à faibles chaînes 
peuven

olorants rejetés par les industries papetières et du diuron par le procédé 
Fenton

t 40.  

dihydroxybenzènes (hydroquinone et catéchol), qui ensuite se décompose en donna
ih ybenzènes. En présence de H2O2, le phénol se décomposait par deux procédés 

radicalaires se déroulant en parallèle l’un faisant intervenir les radicaux HO•  et l’autre 
correspondant à une oxydation directe avec les trous h+. Pour une concentration élevée en 
H2O2 (0,05 mole/L), les produits dominants sont ceux à chaîne ouverte tels que la 
benzoquinone, l’hydroquinone et le catéchol, d’autres produits acid

t se former pour donner de l’acide acétique, de l’acide maléique, de l’acide oxalique, 
etc., (Tryba et al., 2006). Des études réalisées par Catalkayaa,b et al., (2007), sur la 
dégradation des c

 en présence de H2O2, ont montré l’existence d’un rapport molaire optimal (H2O2/Fe2+) 
égal à 20 qui menait à un taux de dégradation maximal pour les colorants de 84,7%, et à des 
concentrations inférieures à 10 mg/L en diuron, le taux d’abattement de ce pesticide diminuait 
avec l’augmentation de la concentration en H2O2, la concentration optimale en oxydant était 
obtenue pour une valeur 150 mg/L. Par ce même procédé, Solozhenko et al., (1995) ainsi que 
Casero et al., (1997) ont obtenu un rapport molaire (H2O2/Fe2+) variant entre 20 e

 
 b. Effet du persulfate de potassium (K2S2O8) sur la dégradation du phénol 

 

Depuis que le radical l'hydroxyle paraît jouer un rôle important dans les procédés 
photocatalytiques, les ions accepteurs d'électrons tels que le peroxyde d’hydrogène, le 
persulfate du potassium ont été ajoutés dans la solution pour augmenter la formation de 
radicaux hydroxyles afin d’inhiber la recombinaison de la paire (e-/h+). 

 

Les concentrations initiales en K2S2O8 choisies pour cette étude ont été fixées à 3,13 
mM; 5 mM et 12,5 mM; correspondant à des rapports molaires respectifs de 25/8 mM, 25/5 
mM et 25/2 mM. 
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Les courbes représentant l’évolution de la concentration réduite en phénol en fonction 
du temps pour les trois concentrations en K2S2 8 

différents rapports molaires étudiés montrent que le rajout de cet oxydant a amélioré de façon 
considérable le taux d’abattement du phénol. Ains  comm  le m ntre le tableau (V.28), la 
meilleure dégradation a été obtenue pour une concentration de 3,13 mM en oxydant,
taux d’élimination de 88% atteint au bout de 80 premièr s m nutes d’irradiation. 

 

Les travaux réalisés par Malato et al., (1999), sur la dégradatio  phot
d’un pesticide (le tamaron) ont montré que lorsque la réaction de photodégradation est lente, 

addition d’un oxydant est recommandée pour augmenter sa vitesse. L’ion persulfate a été 
déjà ut

1996

O sont illustrées dans la figure (V.48). Les 

i, e o
 avec un 

e i
n ocatalytique 

l’
ilisé sur différents pesticides organophosphorés, (Grätzel et al., 1990), et d’autres 

composés, (Malato et al., 1996; Malato et al., 1997; Malato et al., 1998; Minero et al., 
; Qourzal et al., 2008) et Gaya et al., (2008). Ainsi, l’ion persulfate empêcherait la 

recombinaison des paires électron-trou, en produisant un oxydant plus puissant 2
4SO − , qui à 

son tour, génère plus de radicaux HO• , permettant  d’oxyder directement  le pesticide et les 
produits intermédiaires selon les réactions (V.16 à .21) (Hua et al., 1995): 

BC2 2 BVTiO            TiO   +  h   e+ −+→  
 

            (V.18) 
−             (V.19) 

             (V.20) 

           (V.21) 

          (V.22) 

        (V.23) 
 

De plus des radicaux hydroxyles générés par la réaction des molécules d’eau 
contenues dans le mélange réactionnel, la réaction (V.21) génère beaucoup plus de radicaux 

 permettant ainsi l’oxydation directe des composés organiques et des interm diaires. Les 
réactions (V  processus 
photocatalyti ns 
l’amélioratio

 

2 2
2 8 BC 4 4S O   +  e          SO  +  SO   − − −•→  

 

2
4 BC 4SO   +  e           +  SO   −• − −→  

 

2  +
4 2 4SO   +  H O         HO  +  SO   +  H   −• • −→  

 

2
4 4SO   +  Polluant       SO   +  Intermediaires −• −→  

 

2
4 4 2SO   +  Intermediaires ou produits organiques      SO   +  nCO  −• −→  

HO• é
.22) et (V.23) sont donc des réactions supplémentaires au

que classique, ce qui prouve l’efficacité de l’addition de ce type d’oxydant da
n de l’efficacité de l’oxydation des polluants organiques.  

C (K2S2O8) mM

0,8

1,0

1,2
C/C0 (phénol) 

0
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5,00
12,500,6
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Figure.V.48. Évolution tem conc on du phénol en 
 présence de K2S 0(phéno M, C0( 0, 2 g/L, Q = 0, 23 L/min, 
 pH libre = 6,89; T C, la ETS any 18W. 

 

 

porelle de la entrati
2O8. C l)=0,1064m TiO2)=
 = 30° mpe de type Germ
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Les valeurs des constantes de vitesses de pseudo-premier ordre du phénol représentées 
dans le tableau (V.28), pour les différentes concentrations en persulfate de potassium, 
montrent que lorsque la concentration en persulfate passe de 0 à 3,13 mM, la constante 
cinétique augmente d’un facteur égal à 16, dans ce cas, le taux d’abattement dépasse 90 %.  
 

Tableau.V.28. Valeurs des constantes cinétiques apparentes 
du phénol en fonction des concentrations molaires en K2S2O8. 

 

 

CK2S2O8 
(mM) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 

0 1,20±0,02 0,97 

3,13 19,30±0,01 0,99 

5,00 6,30±0,01 0,98 

12,50 14,00±0,02 0,99 
Bien que lors de cette étude, le persulfate de potassium s’avère être un excellent 

oxydan

 

L’étude de l’influence de la concentration initiale en KClO4 a été menée pour les 
concentrations suivantes: 3,125 mM, 5mM et 12,5 mM. La figure (V.49) représentant 
l’évolution temporelle de la concentration réduite en phénol montre qu’avec une 
concentration de 3,13 mM, l’oxydant joue le rôle d’inhibiteur de la réaction, contrairement 
aux concentrations 5 et 12,5 mM où le KClO4 devient très réactif et accélère l’oxydation et le 
taux d’abattement atteint  82 %. Des résultats similaires ont été obtenus par Mahesh et al., 
(2004) en utilisant NaClO4. Comme cela a été constaté pour le peroxyde d’hydrogène et le 
persulfate de potassium, les résultats obtenus pour le perchlorate de potassium présentent 
aussi un seuil de concentration en KClO4 où la photodégradation est optimale. 

 

Le rôle inhibiteur de cet oxydant s’explique par le fait que les particules de 
catalyseurs, ayant une surface chargée négativement (pHlibre>pHpzc = 6,5); cette réaction 
représentée par l’équation (V.8), provoque une répulsion des ions (Cl-) et donc, leur 
adsorption les ions 
chlorures (  

 diminu
 

t pour l’augmentation de l’efficacité du procédé photacatalytique, Wang, et al., 
(1999), en étudiant la dégradation du 2-nitrophénol ont remarqué qu’après une heure 
d’exposition aux radiations UV, les anions S2O8

- retardaient la réaction d’oxydation du 
composé. 
 
 c. Effet du perchlorate de potassium (KClO4) sur la photodégradation du phénol 

est retardée. Okamoto et al.,(1985) ont constaté une compétition entre 
Cl-) et l’oxygène pour l’électron e-, donc la formation des radicaux superoxydes

2O• − e, et la chaîne de la réaction d’oxydation est bloquée. 
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C (KClO4) mM
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pseudo-premier 
ntration en KClO4. Les vitesses 

12,50 mM en perchlorate de 
potassium. Les constantes de vitesse évoluent dans le même sens que les vitesses initiales. 
Comm

 

0 
M.min-1) 

 

Figure.V.49. Évolution temporelle de la concentration réduite du phénol 
en présence du perchlorates de potassium. C0(Phénol)=0,1064 mM, C (TiO2)=0,2g/L, 
pH(libre) = 6,89; Q=0,23 L/min, lampe de type ETS Germany 18W. 

 
Le tableau (V.29) présente les valeurs des constantes cinétiques de 

ordre ainsi que les vitesses initiales en fonction de la conce
initiales augmentent assez rapidement lorsque la concentration en oxydant passe de 0 à 12,5 
mM, ainsi, la vitesse initiale passe de 6,39 10-5 mMmin-1 en l’absence de l’oxydant à une 
vitesse de 58,52 10-5 mMmin-1 pour une concentration de 

e cela a été observé pour les autres oxydants étudiés précédemment, une concentration 
optimale a été décelée lors de cette étude. 

Tableau.V.29. Valeurs des constantes cinétiques apparentes et vitesses 
initiales du phénol en fonction des concentrations molaires en KClO4. 

CKClO4 
(mM) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 r 10 +5 

(m

0 0,60±0,02 0,99 6,39 

3,13 0,70±0,01 0,988 7,45 

5,00 4,90±0,03 0,996 52,14 

12,50 5,50±0,01 0,988 58,52 
 
 d. Effet du permanganate de potassium sur la photodégradation du phénol 

 

Le permanganate de potassium a été utilisé en premier lieu pour la dégradation des 
phén

abstraction d’un atom és organiques pour donner un radical ; 
- transfert d’un atome d’hydrogène qui peut se faire quand un état de transition cyclique 

bien défini peut être excité, ce qui est le cas du phénol. 
 
Plusieurs expériences ont été effectuées afin de déterminer les meilleures conditions 

opératoires telles que le pH et la concentration initiale en oxydant. Selon la bibliographie, 

ols (Noyes, 1991), l’oxydation d’une matière organique en présence du KMnO4 peut se 
faire selon l’un ou plusieurs des processus suivants (Nakamura et al., 1994): 

 
 

- abstraction d’un électron : MnO −
4  →  MnO −2

4 +  e- ; 
e d’hydrogène des compos- 
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certains auteurs révèlent l’existence d’un pH optimum se situant aux alentours d’un pH= 3 
(Duguet et al., 1987) alors que d’autres préconisent l’utilisation de cet oxydant en milieu 
basique (Noyes, 1991). L’analyse du KMnO4 été réalisée par spectrophotométrie UV-Visible 
à une longueur d’onde égale à 525 nm (Mahesh et al., 2004). 
 

L’oxydation du phénol par le permanganate de potassium a été réalisée à une concentration 
en oxydant de 1,25 mM, une concentration en phénol de 10 mg/L avec un pH = 3, comme 
préconisé par la littérature. La cinétique de photodégradation a été suivie pendant 6 heures en 
l’absence et en présence de l’oxydant. La figure (V.50) représentant la concentration 
résiduelle du phénol durant l’irradiation de la solution, montre l’effet de KMnO4 sur la 
décomposition du phénol. Ainsi, il apparaît que l’ajout du KMnO4 accélère très fortement la 
dégradation du phénol et un taux d’abattement dépassant 80% a été obtenu au bout de 3 
heu

 
 de 

photodégradation sont rassemblées dans le tableau (V.30). Une comparaison entre les vitesses 
initiales montre faible 
concentratio

 

res d’irradiation. 

Les constantes cinétiques de pseudo-premier ordre ainsi que les vitesses initiales

 que celles-ci croissent d’une façon remarquable, puisque pour une aussi 
n en KMnO4 la vitesse augmente de plus de 13%. 
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Figure.V.50. Évolution temporelle de la concentration en phénol en présence 
de KMnO4. C0(phenol)=10 mg/L, C0(TiO2)=0,2g/L, Q=0,23 L/min, C0 (KMnO4)=1,25 mM, 
T=30°C, pH=3, lampe de type ETS Germany 18W. 

 
Tableau.V.30. Valeurs des constantes cinétiques apparentes et vitesses 

 

intiales du phénol en fonction des concentrations molaires en KMnO4. 
 

CKMnO4 
(mM) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 r0 10+3 

mg/L min 

0 0,13±0,01 0,986 1,3 

1,25 9,60±0,01 0,994 96,00 
 

Les résultats expérimentaux montrent que le permanganate de potassium joue 
leinement son rôle d’accélérateur de la réaction photocatalytique pour le phénol en 
omparaison avec les différents autres oxydants étudiés.  

 

p
c
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V.11.2. Effet des oxydants sur la photocatalyse de l’acide salicylique 
 

Co

rt d’oxygène, puisque les radicaux 
e

La molécule d’acide salicylique a déjà fait l’objet de plusieurs études (Oturan et 
Pinson, 1992; Diez et al., 2001; The ann et al., 2001). Son mécanisme de réaction avec les 
radicaux hydroxyles est déjà connu et sa cinétique établie comme étant de pseudo- premier 
ordre (k = 2,2 1010 M-1.s-1 (Oturan et a  2000  L’att ue ra de et non s
radicaux hydroxyles sur le noyau aromatique de l’acide salicylique a lieu principalement en 
position ortho et para et les produits principaux de substitution sont l’acide 2,3 
dihydroxybenzoïque (2,3 AcDHB) et le 2,5 AcDHB (Oturan et Pinson, 1992 ; T
al., 2001). 
 
 
 

 

mme il a été expliqué pour le phénol, la dégradation des composés aromatiques 
passe par une attaque des radicaux hydroxyles combinés au dioxygène. Aussi, la présence des 
oxydants dans le milieu réactionnel est primordiale pour le bon déroulement des traitements 
par procédés photocatalytiques effectués avec ou sans appo
HO• s ront générés directement par rupture homolytique des liaisons moléculaires de 
l’oxydant.  

 

m

l., ). aq pi  élective des 

hemann et 

 a. Effet du peroxyde d’hydrogène sur la photodégradation de l’acide salicylique 
 

La photolyse du peroxyde d’hydrogène à des longueurs d’onde inférieures à 365 
nm provoque la rupture de la liaison O-O (Baxendale et Wilson, 1957), pour donner 
naissance à des radicaux hydroxyles qui permettent d’initier une succession de réactions en 
chaîne (Hunte et Taube, 1952; Guittonneau et al., 1988). 

Les réactions initiées par la présence du peroxyde d’hydrogène soumis à une 
irradiation de longueur d’onde inférieure à 310 nm sont les suivantes : 

 
2 2H O hv 2HO•+ →                (V.13) 

 
2 2 2 2H O HO H O +  HO• •+ →              (V.16) 

 

2 ads 2 2 ads 2  ads 2adsHO  +  H O  H O  + O  HO

  

• •→ +            (V.26) 

2 ads 2 ads 2 2 ads 2 2HO  (ou  HO ) + HO   H O  (ou H O)  + O• • • → ads          (V.27) 

2 2 2 oduit organique à décomposer et peut être très 
nettem

Comparativement aux autres oxydants utilisés dans le domaine du traitement des eaux, 
les radicaux HO•  possèdent un pouvoir oxydant plus élevé (E0 = 2,80 V) et conduisent à des 
attaques moins sélectives sur les composés organiques. La réactivité du système 
H O /UV/TiO  dépend de la nature du pr

ent défavorisées par la présence de pièges a radicaux tels que les ions bicarbonates et 
carbonates (Hoigne et Bader, 1974; Guittonneau et al., 1988). 

 

Le couple 2 2HO / O• •−  obtenu à partir équations (V.13) et (V.14) représente un 
intermédiaire réactionnel important dans la chimie aqueuse. En effet, il intervient directement 
dans la formation des radicaux HO• . Le radical 2HO• ainsi produit se dissocie ensuite en H+ et 

2O•− suivant le pH du milieu (pKa ( 2 2HO / O• •− ) = 4,8). L’importance du couple 2 2HO / O• •− est 
couple acido–basique (pKa=4,8 ), Von Sonntag  al.  etd’autant plus grande qu’il s’agit d’un 
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(1993) et que le pH des eaux résiduaires influence fortement le radical libéré. Si le pH de 
l’eau est supérieur au pKa, alors la libération directe du radical 2O•− peut s’effectuer. Dans ces 
onditions, la décomposition du radical hydroperoxyle se fait en deux temps : dans un premier 

temps, la fonction –OH perd son atome d’hydrogène, donnant ainsi un anion qui induit 
ensuite le départ de la molécule d’O2 du radical peroxyde, cette réaction est fortement plus 
rapide que le retour au radical hydroperoxyle (Schuchmann et al., 1997). 

 
La photodégradation de l’acide salicylique a été étudiée pour des rapports molaires 

(H2O2/acide salicylique) variant entre 0 et 4, pour une concentration initiale en acide 
salicylique de10 mg/L, une concentration en catalyseur de 0,2 g/L et un débit de recirculation 
de 0,23 L/min. 

 
La figure (V.51) représente l’évolution temporelle de la concentration réduite de 

l’acide salicylique en fonction des différents rapports molaires, les courbes montrent que 
l’ajout de H2O2 accélère la décomposition de l’acide salicylique de façon remarquable, la 
concentration tion 
initiale en H2  
d’hydrogène, l , dès que 

oxydant est rajouté, ce taux augmente jusqu’à 63 % lorsque le nombre de moles de H2O2 
égale celu
 

c

réduite en polluant diminue faiblement avec l’augmentation de la concentra
O2, comme mentionné dans le tableau (V.31), en l’absence de peroxyde
e taux d’acide salicylique décomposé ne dépasse pas 20 %, par contre

l’
i de l’acide salicylique. 

[H2O2/Acide salicylique] molaire

0,0

0,3

0,6

0,9

1,2

0 100 200 300 400

t (min)

0
1
2
4

C/C0 (Acide salicylique)

licylique) =10 mg/L, 
 C  =0,2 g/L; Q=0,23 L/min, lampe de type ETS Germany 18W. 

 

 
cy ue). 

-1  

 
 

Figure.V.51. Évolution temporelle de la concentration réduite de l'acide 
 salicylique en présence du peroxyde d'hydrogène. C0 (Acide sa

0 (TiO2)

Tableau.V.31. Valeurs des constantes cinétiques apparentes et taux 
 d’abattement de l’acide salicylique obtenues après 5 heures d’irradiation
 en fonction des  rapports molaires (CH2O2/CAcide sali liq

 

Rapport 
molaire. kapp 10+3 R2 X  

(CH2O2/CAs) 
(min ) (%) 

0 0,90±0,02 0,99 20 

1 5,90±0,01 0,97 63 

2 4,60±0,01 0,99 72 
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4 6,90±0,01 0,99 82 
 

I

e Laat et al., (1994) avaient montré que pour de fortes concentrations en H2O2, il se 
produis

l est important de noter que pour la gamme des rapports molaires étudiée, (1 à 4), 
l’élimination de l’acide salicylique se fait lentement, ainsi, en quadruplant le nombre de moles 
par rapport à l’acide salicylique, le taux d’abattement passe de 63 à 82 %. 

 
D

ait un ralentissement de la réaction provoqué par la recombinaison des radicaux 
hydroxyles ( HO• ) selon la réaction (V.16) et que les radicaux superoxydes ( 2HO• ) ainsi 
formés, étaient moins réactifs que les radicaux hydroxyles HO• . 

 
 b. Effet du persulfate de potassium sur la dégradation de l’acide salicylique  
 

Les oxydants minéraux tel que le persulfate de potassium est utilisé comme additif 
en complément de l’oxygène dissous afin d’améliorer la vitesse de la réaction de 
photodégradation des substrats organiques en réagissant avec les électrons de la bande de 
conduction pour former des radicaux intermédiaires très réactifs (Grätzel et al., 1990; 
Weavers et al., 1997; Wang et al., 1999). Avant d’utiliser tout oxydant, il est nécessaire 
d’étudier ses effets sur le polluant  cible car les paramètres expérimentaux peuvent avoir des 
retombées négatives sur le procédés photocatalytique, (Irmak et al., 2004). 

 

Les concentrations initiales en K2S2O8 choisies pour cette étude sont prises égale à 
3,13 mM, 5 mM et 12,5 mM, correspondant à des rapports molaires respectifs de 25/8 , 25/5 
et 25/2. La concentration initiale en acide salicylique a été maintenue à 10 mg/L, la 
concentration en catalyseur à 0,2 g/L et le débit de recirculation à 0,3 L/min. 

 
Les courbes de la figure (V.52) représentent l’évolution temporelle de la concentration 

réduite de l’acide salicylique en fonction des différentes concentrations en persulfate de 
potassium. Une comparaison entre les différentes courbes montre que l’oxydant joue un rôle 
important dans le processus photocatalytique, ainsi, en l’absence de cet oxydant, l’acide 
salicylique ne se décompose que lentement, le taux d’abattement ne dépassent pas 20 %, par 
contre, en présence de K
différent à la 
réaction utes 
d’irrad  pour la 
concen

2S2O8 la décomposition de l’acide est très importante, pour les 
es concentrations étudiées, l’action de l’anion S2O -2 semble plutôt bén8 éfique 

otoc minph himique, une rapide décroissance durant les premières 150 
tion a été observée. Le taux d’abattement en acide salicylique a atteint 90 %ia

tration de 3,13 mM en K2S2O8. 
 

C (K2S2O8) mM

0,0

1,2

0,2

0,4

0,6

0 50 100 150 200 250 300 350 400 450

t (min)

0,8

1,0
0
3,13
5,0
12,5

C/C  (Acide salicylique)0
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aFigur  
 salic ,2 g/L,  
pH(libre) = 6,89; Q=0,23 L/min, T°=30°C, lampe de type ETS Germany 18W. 

 
Les valeurs des constantes cinétiques de pseudo-premier ordre, déterminées par 

régression linéaire sont rasse lées d eau . La vitesse maximale de 
décomposition de l’acide salicylique corre -3 min-1. 

 
Comme cela a été déjà o é pour  il ex e concentration optimale au 

delà de laquelle la photodégrada ralentie, cet optimum se situe aussi bien 
pour le phénol que pour l’acid yliqu entration initiale de  3,13 mM. 

 
Le

btenu lors de la dégradation de l’acide salicylique, et ceci malgré le 
alentissem

e.V.52. Évolution temporelle de la concentration réduite de l' cide
ylique en présence de K2S2O8. C0 (Acide salicylique) =10mg/L, C (TiO2) =0

mb ans le tabl (V.32)
spond à une constante cinétique de 12,90 10

bserv
tion des polluants est 

 le phénol, iste un

e salic e à une conc

 grand pouvoir oxydant des radicaux .SO4
2- est marqué par un grand taux de 

conversion o
r ent de la réaction qui est du à la réaction de décomposition des anions persulfates 
représenté par les équations de (V.16 à 21). 

 
 

Tableau.V.32. Valeurs des constantes cinétiques apparentes 
 de l’acide salicylique pour différentes concentrations en K2S2O8. 

 

CK2S2O8 
(mM) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 

0 3,50±0,01 0,98 

3,13 12,90±0,01 0,99 

5,00 6,50±0,02 0,98 

12,50 11,90±0,02 0,99 
 
 c. Effet du perchlorate de potassium sur la photodégradation de l’acide 
salicylique  
 

L’action du perchlorate de potassium sur la dégradation photocatalytique de l’acide 
salicylique a été étudiée pour des concentrations initiales en KClO4 égales à 3,13 mM, 5 mM 
et 12,5 mM, correspondant à des rapports molaires respectifs de 25/8, 25/5 et 25/2. 

 

La figure (V.53) rassemble les différentes courbes correspondant à la concentration 
réduite en acide salicylique en fonction du temps pour les différentes concentrations en  
KClO4. Les courbes correspondant aux concentrations 0 et 3,13 mM en perchlorate de 
potassium montrent que l’acide salicylique se dégrade faiblement et atteint un taux 
d’abatteme
c'est-à-dire 
heures d’irr réduite proche 
de 0,2. 

nt maximum de 20 % alors que pour les concentrations plus élevées en KClO4, 
5 et 12,5 mM, l’acide salicylique se décompose rapidement dès les deux premières 
adiation, uis se stabilise en formant un palier à une concentration  p

Le taux d’abattement est alors proche de 90%. 
 

 

133



CHAPITRE V            RESULTATS EXPERIMENTAUX ET DISCUSSION 
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Figure.V.53. Évolution temporelle de la concentration réduite en l'acide 
 salicylique en  KCl Acide salic g/L, TiO2) = 0,2 g/L; 
 pH(libre) in, la many 18W. 

fet inhibiteur des ions chlorates 

fectué une étude paramétrique sur le composé ciblé. 
 

% 

 

présence de O4. C0 (
m e de type ET

ylique) =10m
S Ger

C0 (
 = 6,89; Q=0,23 L/m p
 

L’action du perchlorate de potassium sur la dégradation photocatalytique de l’acide 
salicylique devient apparente à partir d’une concentration initiale située au delà de 3,13 mM, 
il est donc important de déterminer cette concentration optimale ainsi que les conditions 
opératoires, pour chaque polluant à décomposer avant de lancer le procédé à grande échelle. 
L’étude réalisée par (Okamoto et al., 1985), a décelé un ef
alors que l’étude suivante a montré l’effet positif de ces ions sur la photodégradation aussi 
bien de l’acide salicylique que le phénol, ces observations confirment la nécessité de fixer les 
conditions opératoires après avoir ef

Tableau.V.33. Valeurs des constantes cinétiques apparentes et vitesses initiales 
de l’acide salicylique en fonction des concentrations molaires en KClO4. 

 

CKClO4 
(mM) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 r0 10+3 

mg L-1min-1 

X (après 6 h 
d’irradiation) 

0 0,60±0,02 0,99 6,0 20 

3,13 0,70±0,01 0,988 7,0 20 

5,00 5,70±0,03 0,996 57,0 80 

12,50 5,80±0,01 0,988 58,0 73 
 

Les constantes cinétiques et les vitesses initiales de la photodégradation de l’acide 
salicylique pour les différentes concentrations en KClO4 montrent que la vitesse initiale 
maximale d’élimination a été obtenue pour les concentrations de 5 et 2,5 mM en ion 
perchlo

 
 d. Effet du permanganate de potassium sur la photodégradation de l’acide 
salicylique 

 

Le permanganate de potassium, comme le peroxyde d’hydrogène, est considéré 
comme étant un très fort agent oxydant, c’est un oxydant qui a été utilisé en premier lieu pour 
le traitement des phénols (Mahesh et al., 2004; El Rifai et al., 2009). Chen et al., (1997), ont 

rate, néanmoins le meilleur taux d’élimination (80 %) de l’acide salicylique a été 
obtenu pour la valeur de 5 mM  après 6 heures d’irradiation. 
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trouvé que lors de l’étude de l’effet des anions sur l’inhibition des réactions photocatalytiques, 
le cation K+ était inerte et que seul les anions reliés à celui-ci étaient responsables du 
phénomène d’inhibition.  

 
Afin d’étudier l’effet des ions permanganates sur la dégradation de l’acide 

salicylique, plusieurs essais ont été réalisés et deux paramètres ont été testés. Le premier 
correspondait à faire varier la concentration du permanganate de potassium et le second a 
porté sur l’effet du pH de la solution sur la dégradation de l’acide salicylique. La 
concentration initiale en acide salicylique a été maintenue constante et égale à 10 mg/L, le pH 
a varie du pH libre à un pH = 3, et la teneur en KMnO4 variait de 1,25 mM à 12,5 mM. 
L’analyse de l’oxydant  été réalisée par spectrophotométrie UV-Visible à une longueur 
d’onde égale à 525 nm 

La  
salicyliqu

 

 
 figure (V.54) représente l’évolution temporelle de la conc ite en acide

 fon
entration rédu

e en ction du pH et de la concentration initiale en permanganate de potassium. 

0

0,2

0 50 100 150 200 250 300 350 400 450

t (min)

0,4

0,6

0,8

1

1,2
C/C0

C(KMnO4)=12,5 mM, pH=6,89
C (KMnO4) = 1,25 mM, pH=6,89
C (KMnO4) = 1,25 mM, pH=3
C(KMnO4)=0, pH = 6,89

 
 

Figure.V.54. Évolution temporelle de la concentration réduite de l'acide 
 salicylique en présence du permanganate de potassium. C  =10mg/L, 
 C  = 0,2 g/L, Q=0,23 L/m

0 (Acide salicylique)

0 (TiO2) in; T°=30°C, lampe de type ETS Germany 18W. 
 

Les co nitiale 
élevée en oxyd
la concentration résidu
rajout d’oxydant, par contre p a conce e 1,25 m  en oxydant, la décomposition 
du polluant est  plu , ce se suppo qu’il exi ne concentration 
optimale pour laquelle l’oxydant offre la meilleure efficacité, comme cela a été démontré pour 
le phénol. 

 

Une étude comparative  l’effi  oxydant à deux pH différents avec une 
concentration de 1,25 mM a é que e dég n de l’a  salicylique a été 
obtenue à un pH acide égal à 3, la concentratio
correspondant à x d’aba nt en lique  obten  bout de 2 heures 
d’irradiation. Ce résultat confirme l’existence d’un pH optimum quant à l’utilisation du 
perman

Tableau.V.34. Valeurs des constantes cinétiques apparentes et taux 

urbes obtenues montrent que pour un pH libre (6,89), une concentration i
tion, puisque la courbe de ant ralentit la vitesse de la réaction de photodégrada

elle en acide salicylique se trouve au dessus de celle obtenue sans 
our l

s apparente
ntration d
 qui lais

M
ser un peu ste u

 de cacité de cet
montr  la meilleur

n résiduelle à ce pH a atte
radatio cide

int la valeur de 0,05 
un tau tteme acide salicy  de 95% u au

ganate de potassium, ce qui a été par ailleurs cité par plusieurs chercheurs tel que 
Duguet et al., 1987. 
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d’abattement de l’acide salicylique obtenues après 3 heures d’irradiation 
 en fonction des concentrations molaires en KMnO4. 

 

CKMnO4 
(mM) 

pH 
(solution) 

kapp 10+3 
(min-1) R2 X 

(%) 

0 6,89 3,60±0,02 0,978 20 

1,25 3 22,90±0,01 0,997 95 

1,25 6,89 1,60±0,01 0,989 30 

12,5 6,89 0,80±0,01 0,977 10 
 
Le tableau (V.34) rassemble les valeurs des constantes cinétiques de pseudo-premier 

ordre ainsi que les taux d’abattement en acide salicylique calculé  après 4 heures d’irradiation. 
Une co

 à 1,25 mM et un pH de 3, pour ces valeurs, le taux d’abattement a atteint 95%. 

 

ans la figure (V.55) représentent l’évolution temporelle de la 
 fonction des différents rapports molaires 

(Ciso/CH2O2). 
 

Sous l’effet des rayons UV et du catalyseur, la décomposition de l’isoproturon tend à 
augmenter avec l’augmentation de la concentration en H2O2. Le tableau (V.35) montre que le 
taux d’isoproturon éliminé passe de 30,5 % à 72 % lorsque la concentration en H2O2 
quadruple. Les résultats montrent que l’augmentation de la concentration de H2O2 a un effet 
positif sur la vitesse de dégradation de l’isoproturon, ainsi, les constantes cinétiques de 
pseudo-premier ordre calculées par régression linéaire et présentées dans le tableau (V.35) 
augmentent dans le même sens que la concentration en peroxyde d’hydrogène. L’efficacité de 
H2O2 pour la photodégradation des polluants organiques s’appuie sur le fait qu’il soit un 
meilleur accepteur d’électrons comparé à l’oxygène (Dionysiou et al., 2000). L’énergie 
requise à la réduction de O2 pour produire des radicaux hydroxyles est de 3 eV, tandis que 

2O2 e x 
par rupt

 

mparaison entre les différentes valeurs des constantes de vitesses fait apparaître que la 
meilleure cinétique, où la réaction semble la plus rapide correspond à une concentration en 
KMnO4 égale

 

Les résultats obtenus montrent que le procédé (UV/TiO2/KMnO4) en présence 
d’oxygène réduit le temps global de dégradation de l’acide salicylique de façon plus 
remarquable comparé au phénol. 
 
V.11.3. Effet du peroxyde d’hydrogène (H2O2) sur la photocatalyse de l’isoproturon 
 

Afin d’évaluer les effets du peroxyde d’hydrogène sur l’élimination de l’isoproturon 
par le procédé UV/TiO2, la dégradation photocatalytique du composé a été étudiée à 
différentes concentrations en peroxyde d’hydrogène tout en maintenant celle de l’isoproturon 
constante et égale à 2,5 mg/L. Les rapports molaires (Ciso/CH2O2) choisis sont: 1, 1/2, 1/4, 
correspondant à C0=2,5mg/L, C(H2O2)=0,0121 mM, C(H2O2)=0,0246 mM, C(H2O2)=0,0485 mM, 
la source d’irradiation provient d’une lampe de type ETS Germany 18W. 

Les courbes illustrées d
concentration réduite de l’isoproturon en

pour H lle est de 2,2 eV, de plus le peroxyde d’hydrogène  peut produire des radicau
HO• ure photolytique.  
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Figure.V.55. Évoluti orelle de la concentration réduite de l’isoproturon 
 pour différents rapports molaires (C 2). C0 iso=2,5 mg/L, C(TiO2)=0,2 g/L, 
 Q=0,23 n, T=2 any 18W. 
 

Le peroxyde d ogène issan ant et un accepteur d’électrons, il agit 
anièr binaison des pairs electrons-trous en 

énéran

on temp
iso/CH2O

 L/mi 7°C, lampe de type ETS Germ

’hydr  étant un pu
e à empêcher la recom

t oxyd
donc sur les électrons de m
g t des radicaux hydroxyles selon la réaction (V.13) ( 2 2H O hv 2HO•+ → ) et par 
conséquent inhibe la recombinaison (e-/h+). Aussi, le peroxyde d’hydrogène, sous irradiation 
UV, se décompose en formant des radicaux hydroxyles: réaction (V.14): 
( 2 2 ads BC  ads  adsH O  + e   HO  + OH− • −→ ). Ainsi, le nombre de radicaux hydroxyles générés par 
la photoréaction est directement proportionnel à la concentration en H2O2 (Mahmoodi et al., 
2005, 2006; Qourzal et al, 2008; Shafaei et al., 2010). 

 
Tableau.V.35. Constantes cinétiques et taux de conversion 
obtenus pour différents rapports molaires (C0/CH2O2). 
C0 (isoproturon)=2,5 mg/L, Q=0,23 L/min, T=27°C, t= 330 min. 

 

Ciso/CH2O2 
kapp 10+3 
(min-1) R2 X (t=330 min) 

% 

0,25 4,80±0,01 0,994 72,0 

0,50 4,2±0,02 0,992 58,0 

1,00 3,10±0,01 0,987 38,5 
 

Des travaux antérieurs ont permis de montrer que des composés aromatiques simples 
(chlorobenzène, chloronitrobenzéne, nitrobenzène) pouvaient être dégradés sous irradiation 
UV à pH= 7,5. La présence de peroxyde d’hydrogène dans les solutions contenant les 
aromatiques cités précédemment permet de diminuer le temps d’irradiation nécessaire pour 
obtenir des rendements allant de 50 à 90% d’élimination des composés initiaux (Guittonneau 
et al., 1988). D’autres études ont prouvé l’efficacité de l’ajout de H2O2 pour l’oxydation du 
parachloronitrobenzène à pH=7,5, et lorsque la concentration initiale en H2O2 augmente 
l’efficacité augmente en raison d’une production de radicaux plus importante (Guittonneau et 
al., 1990). 
 

Lors de l’étude de la dégradation photocatalytique de l’isoproturon en présence de 
différentes concentrations de peroxyde d’hydrogène, un suivi de la concentration résiduelle de 
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ce dernier a été réalisé. La concentration en oxydant a été suivie par spectrophotométrie UV-
visible à une longueur d’onde de 245 nm. 

 
 

D’après la figure (V.56), représentant l’évolution de la concentration réduite en 
peroxyde d’hydrogène au cours de l’irradiation, une réduction de la concentration en oxydant 
apparaît clairement pour les différents rapports molaires, une diminution remarquable de la 
concentration réduite en H2O2 pour un rapport molaire égal à 1/4 a été observée, cela se 
traduit par la forte consommation des radicaux HO• produite par l’oxydant (H2O2), ce résultat 
est concordant avec le taux de dégradation maximum obtenu pour l’isoproturon avec un 
rapport molaire (Ciso/CH2O2) de 0,25. 
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Figure.V.56. Évolution de la concent uite en ps pour 
différents rapports molaires (C /C ). C =2,5 mg/L, C =0,2 g/L,  

 
ration réd  H2O2 au cours du tem

0 (H2O2) 0 TiO2
Q=0,23 L/min, T=27°C. Lampe de type ETS Germany 18W. 

 
Comme illustré dans le tableau (V.36), les résultats montrent que lorsque la 

concentration en H2O2 augmente, la constante cinétique de ce dernier augmente, ce qui 
indique une forte et rapide consommation du peroxyde d’hydrogène. 
 

Tableau.V.36. Valeur des constantes cinétiques du peroxyde 
d’hydrogène pour différents rapports molaires (C0/CH2O2). 
C0 (isoproturon)=2,5 mg/L, Q=0,23 L/min, T=27°C, t= 330 min. 

 

C0iso/CH2O2
kapp 10+3 
(min-1) R2 

1,00 5,80±0,01 0,992 

0,50 8,60±0,02 0,975 

0,25 14±0,01 0,987 
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sence des oxydants, appelés aussi accepteurs d’électrons, 
ains

ôle et forme des espèces 

En conclusion, les résultats exposés dans cette partie ont démontré d'une part, que les 
composés organiques biorecalcitrants pouvaient être dégradés et minéralisés par le procédé 
TiO2/UV/oxydants pour de larges gammes de concentration en substrat, et d'autre part que les 
performances du procédé TiO2/UV/oxydants pouvaient être optimisées par variation des 
paramètres expérimentaux, les principaux étant le pH du milieu réactionnel, la concentration 
initiale en catalyseur et en composé organique, la nature de l’oxydant et le rapport molaire ou 
massique (oxydant/substrat). La pré

i que l'oxygène dissous dans la solution est un facteur favorable dans la mesure où il 
permet également de réduire le phénomène de recombinaison trou/électron. 

 

L’oxygène joue ce r 2O• −  très réactives. Cependant, l’oxydant 
inorganique le plus étudié pour son effet positif sur la cinétique de photodégradation est le 
peroxyde d’hydrogène. Celui-ci est en effet meilleur accepteur d’électrons que l’oxygène O2. 
De plus, l’eau oxygénée peut produire des radicaux hydroxyles HO•  par rupture photolytique 
dépendant de la longueur d’onde de la radiation incidente. Cependant, il a été montré que 
l’effet de H2O2, sur la cinétique de dégradation, n’est pas toujours positif en fonction du 
système étudié. 

 

En effet, lors de l’étude de la photodégradation des différents composés organiques, 
les oxydants utilisés ont présenté des affinités différentes vis-à-vis de chacun d’eux, ainsi, 

 faibles que celles obtenues avec les autres 
oxyda

4, 
K2S2O  et KClO4 entre autres, afin de diminuer la recombinaison trou/électron et former des 
radicaux très oxydants. Chacun des oxy nts p
souvent complémentaires, il est important de les connaître pour obtenir une efficacité 
optimale de ces composés et leurs meilleures intégrations dans la chaîne de traitem
 
V.12.1. Étude cinétique. Application du modèle de Langmuir-Hinshelwood (L-H) sur la 
photodégradation des différents polluants 
 

Généralement, la cinétique des composés organiques suit le mécanisme de Langmuir-
Hin érogène du système où la vitesse r 
varie proportionnellement avec le taux de recouvrement θ, comme expliqué en (II.4), selon les 
relations (II.38, 39 et 40). Le modèle de Langmuir-Hinshelwood est valabl
cas où la lumière réagit uniquement avec le catalyseur. Cela signifie qu’en aucun cas, le 
compos

pour le phénol, les meilleurs taux d’abattement ont été obtenus en présence de KMnO4 à pH = 
3 et K2S2O8 pour toute la gamme de concentrations étudiée, alors que le peroxyde 

’hydrogène présentait une efficacité plusd
nts. Pour l’acide salicylique, les oxydants ayant été les plus efficaces sont : KMnO4 à 

pH = 3, K2S2O8 pour toute la gamme de concentrations étudiée et KClO4 pour une 
concentration minimale de 5 mM.  

Notons que tous les oxydant favorisent la vitesse de dégradation et le taux d’abattement 
des composés étudiés, leur efficacité peut être classée dans l’ordre suivant : KMnO4 à pH = 3 
> K2S2O8> KClO4> H2O2. 

 

Afin d’augmenter l’efficacité et les performances des procédés de photocatalyse 
hétérogène pour l’élimination des composés présents dans certaines eaux souterraines (faibles 
concentrations en composés organiques) ou des rejets dans le domaine agricole, il est 
nécessaire de travailler en présence d’accepteurs d’électrons tels que O2, H2O2, KMnO

8

da ossédant des propriétés caractéristiques, 

ent. 

shelwood, confirmant le caractère de la catalyse hét

e seulement dans le 

é ainsi que ses intermédiaires éventuels ne doivent absorber la lumière émise par la 
lampe. Ce modèle considère que les réactions ont principalement lieu à la surface du 
catalyseur (de façon négligeable en phase homogène dans le gaz), avec l’hypothèse que la 
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vitesse limitant le procédé est celle qui intervient à la surface du catalyseur (Minero C., 
1995). L’oxydation est initiée suivant le mécanisme cité dans le deuxième chapitre: 

 
*

2 2 BV BCTiO   TiO  + h  + e+ −→               (V.28) 
 

+ +
2 BV ads adsH O + h HO  + H•→               (V.29) 

 
Ou bien : 
 

HO   h   HO  − •+ →               (V.30) 

 

+
ads BV ads

 
(Initiation de l’oxydation à partir des radicaux libres) 

  + +
ads BV adsR  + h   R •→                (V.31) 

 
Le modèle cinétique de Langmuir-Hinshelwood (L-H) a été initialement développé 

pour décrire les réactions gaz-solide (Satterfield, 1970) puis étendu aux réactions solide-
liquide (Ollis, 1985; Turchi et al. (1990); Emeline et al. (2000); Hagen, 2006; Gaya et al., 
2008). Ce modèle cinétique couvre aussi les propriétés d’adsorption du substrat sur la surface 
du catalyseur.  

 
Dans ce modèle, la vitesse (r) de la réaction de décomposition du substrat est 

proportionnelle à la fraction de surface couverte par le substrat (θ) d’après l’équation 
suivante : 

 

( )
r

r
k KCdCr k θ

dt 1 KC
= − = =

+
              (V.32) 

Où : 

ntité d’oxygène en présence dans la 
solu io mol.  

du substrat, ou de L-H ou la constante de 
Langmuir, (L mmol-1). 
 

La détermination des vitesses de réaction ainsi que l’influence de certains param
sur ces cinétiques sont importantes pour la conception et l’optimisation des procédés de 
tra s contenant des composés qui présentent une résistance 
au onstantes de vitesse de réaction du modèle de Langmuir-
Hi r comparer les vitesses de réaction sous différentes conditions 
ex

L’expression cinétique du modèle de Langmuir-Hinshelwood a été utilisée avec 
succès 

adations photocatalytiques hétérogènes a aussi été décrite par 
Langmuir-Hinshelwood, (Tang et al., 1995; Chen et al., 1998; Heredia et al., 2001; 
Konstantinou et al., 2002; Irmak et al., 2004; Son et al., 2004), après la linéarisation de 
l’équation (II.41), elle se présente sous la forme suivante: 

r : est la vitesse de dégradation du substrat, (mmol. L-1 min-1); 
 

C : la concentration du substrat organique à l’instant t, (mmol. L-1); 
 

kr : la constante de vitesse réelle de dégradation du substrat, elle dépend de la 
concentration du catalyseur, du flux photonique, de la qua

n, etc., ( m  L-1 min-1);t
 

K : la constante d’équilibre d’adsorption 

ètres 

itement photocatalytiques d’effluent
x traitements classiques. Les c
nshelwood sont utilisées pou
périmentales. 

 

par différents auteurs (Kartal et al., 2001, Mills et al., 2006; Shafaei et al., 2010). 
 

L’équation reliant la vitesse initiale de dégradation à la concentration initiale du 
substrat organique pour les dégr
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Si pour  C=C0 ⇒   r = r0 
Alors: 

r 0
0

0

k KCr
1 KC

=
+

   ⇒
0 r r 0

1 1 1
r k k KC
= +             (V.33) 

 
Où 1/r0 est la variable dépendante; 
1/C0

 
 

ar la figure (V.57). Les valeurs des constantes cinétiques et des constantes 
d’équil

La représentation de 1/r0 en fonction de 1/C0 pour tous les composés organiques 
étudiés ctions 
e pseudo-premier ordre. Les constantes cinétiques et d’équilibre d’adsorption ont été 

calculées par la m sio Comm le tableau (V.38), les 
valeurs du coefficient de corrélation (R ) étaient toujours supérieures à 0,99. Ces résultats 
confi les ciné  lors d tude expéri  De plus, ces résultats 
confirment que la ph  de ces composés se déroule principalement à la surface 

e. 
 

et al., (2009) ainsi que Cho  al., (2010) o la valeur  de la 
constante d’équilibre d’adsorption obtenue par la linéarisation du modèle de Langmuir-
Hin tait pl lle obt ors de sa d tion durant le essus 
d’adsorp é par la di es p ant d
p tion/ que cel se déroule dans le noir, ou sous ill
UV

rmination des constantes cinétiques de pseudo-premier ordre ainsi que des 
constantes d’équilibre d’adsorption a été réalisée avec les conditions opératoires suivantes :  
 

Conditions opératoires pour le modèle Langmuir-Hinshelwood 
 

Composé Type et puissance 
de lampe Q (L/min) Valeurs du 

 pHlibre 
C0(TiO2) 

 la variable indépendante; 
1/kr l’ordonnée à l’origine; 
1/krK le coefficient angulaire de la droite obtenue en représentant 1/r0 en fonction de 1/C0. 

 
A partir de ce modèle, la constante d’équilibre d’adsorption de L-H et la constante 

cinétique sont obtenues en représentant 1/r0 en fonction de 1/C0, ou bien 1/Kapp en fonction de 
C0, (Wang et al., 2000). 

 

L’applicabilité du modèle de Langmuir-Hinshelwood, pour la dégradation des 
différents composés organiques étudiés, a été confirmée par les droites obtenues par la 
représentation de l’inverse de la vitesse initiale en fonction de l’inverse de la concentration 
initiale en substrat, à partir de l’équation (V.33), la représentation de cette équation est 
illustrées p

ibre d’adsorption ont été calculées et rassemblées dans le tableau (V.38). 
 

aboutissant à des droites, confirme les cinétiques obtenues, c'est-à-dire des réa
d

éthode de la régres n linéaire. 
2

e le montre 

rment  tiques trouvées
otod ion

e l’é mentale.
égradat

du dioxyde de titan  

Malato ng et nt montré que 

shelwood é us petite que ce enue l étermina  proc
tion, ceci peut être expliqu

rocessus adsorp
fférence d

ui- ci 
hénomènes interven urant le 

umination desorption lors
. 

La déte

Tableau.V.38. 

Phénol Philips 
HPA 400W/S 0,23 6,7-7,2 0,2 

Acide salicylique Philips 0,23 6,7-7,3 0,2 
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HPA 400W/S 

Isoproturon ETS Germany 
18W 0,23 6,83 0,2 

Méthomyl Philips 
HPA 400W/S 0,23 6,7-7,2 0,2 

Chlorotoluron Philips 
TLD 18W/08 0,23 5,88-6,1 0,2 

Diazinon Philips 
TLD 18W/08 0,20 6,5-6,8 0,3 
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Figure.V.57. Application du modèle de Langmuir-Hinshelwood pour les différents polluants. 
 

 
D’après les valeurs observées dans le tableau (V.38), représentant les constantes 

cinétiques de la photodégradation et d’équilibre d’adsorption pour les différents composés 
organiques étudiés, la constante cinétique relative au méthomyl est très élevée comparée à 
celle du phénol et de l’acide salicylique soumis à une même puissance d’irradiation de 400W. 
Pour la puissance d’irradiation égale à18 watts, le chlorotoluron semble se décomposer 
beauco

R2 

up plus rapidement que le diazinon et l’isoproturon. 
 

Tableau.V.39. Constantes cinétiques de réaction et d’adsorption des différents polluants 
déterminées à partir du modèle de Langmuir-Hinshelwood dans les conditions optimales. 

 

Espèce kr (M/min) K (M-1) 

Phénol (13,00 ±0,01) 10 -4 (1,20 ± 0,01) 10 -7 0,990 

Acide 
salicylique (2,67 ± 0,01) 10 -7 (6,07 ± 0,01) 10 -7 0,997 

Isoproturon (2,67 ± 0,01) 10-5 (7,47 ± 0,01) 10-3 0,998 

Méthomyl (97,09 ± 0,02) (10,33 ± 0,01) 1,00 

Chlorotoluron (0,49 ± 0,01) (0,38 ± 0,01) 0,999 

Diazinon (28,32 ± 0,01) 10 -4 (17,45 ± 0,01) 0,997 
 

Par contre, une comparaison entre les différentes constantes d’adsorption montre que 
pour une puissance d’irradiation de 18 watts, le diazinon s’adsorbe très fortement sur le 
dioxyde de titane, comme le montre la figure (V.3), le pourcentage de diazinon adsorbé atteint 
60 % de la concentration initiale. L’isoproturon s’adsorbe plus faiblement que chlorotoluron. 
Il est important de constater que la constante d’équilibre d’adsorption du phénol est très 
faible, ce qui a été déjà signalé par différents auteurs (Santos et al., 1999), ce qui n’empêche 
en aucun cas sa décomposition jusqu’à une minéralisation totale par le procédé UV/TiO2. 
 

D’après les valeurs des constantes cinétiques et d’équilibre d’adsorption, il est 
important de souligner que dans les procédés photocatalytiques, la capacité d’adsorption du 
catalyseur n’est pas automatiquement proportionnelle au taux d’abattement du composé 
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organique à oxyder. Ainsi, l’efficacité d’un procédé photocatalytique dépend d’autres 
paramètres liés aux différentes réactions se déroulant durant le processus. 
 
V.12.2. Détermination des temps de demi-réaction pour les différents polluants 

 

La détermination du temps de demi-réaction est un indicateur indispensable pour 
l’évaluation de la vitesse d’une réaction chimique et ainsi faciliter la conception du réacteur 
photocatalytique approprié. Les équations (II.49) et (II.50) ont été appliquées pour la 
détermination des temps de demi-réaction estimés selon le modèle de Langmuir-Hinshelwood 
et calculés en considérant que la réaction photocatalytique est de pseudo-premier ordre. 

 

Les courbes illustrées dans la figure (V.58) représentent l’influence de la concentration 
initiale des différents substrats sur le temps de demi réaction. L’observation des courbes 
relatives à l’isoprotu u chlorotoluron montre que les tem n estimés et 
calculés sont superposés cela pourrait être dû à la minéralisation totale et rapide des produits 
intermédiaires de la réaction photocatalytique ou à l’absence d’une compétition lors de 
l’adsorption entre les substrats et ces produits sur la surface du dioxyde de titane. Par contre, 
pour le phénol, l’acide salicylique, le méthomyl et le diazinon, l’écart entre les deux droites 
représentant respectivement les temps de demi-réaction calculés et estimés croit avec la 
concentration initiale en substrat, cette augmentation peut s’expliquer par la saturation des 
sites actifs par le substrat ainsi que par les produits de la réaction adsorbés ou encore, par la 
présence des composés intermédiaires qui pourraient s’adsorber à la surface du catalyseur et 
entrer, en outre, en compétition avec le substrat, provoquant a l’occasion une augmentation 
des interactions entre les molécules du substrat. 
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Figure V.58. Évolution des temps de demie réaction calculés et estimés pour les différents 

 composés organiques étudiés. 
 

ires, ce qui pourrait ralentir le processus photocatalytique.  

 d’un 
composé organique de tenir com ilieu 
réactionnel et de la concentration du catalyseu t d amè portants pouvant 
être modifiés et soigneusement choisis lors de la conception d’un réacteur. 
 
V.13. Comparaison de l’efficacité des différents types de TiO2 
 
V.13.1. Influence des caractéristiques ique cata
 

rad de ce ns po  peu er en fonction du catalyseur 
utilisé. En effet, elle dépend fortement du mode de préparation du dioxyde de titane (support, 
cristallinité, etc.) et des conditions expérimentales (po tion du support, etc.). En 

se enter us div s form  cristal aphique les 
principales sont l'anatase et le rutile. 
 

nat  con é c ant la rme photoactive, alors que la 
rme rutile a une faible activité photocatalytique. Sur le marché, la plupart des semi-

conduc

ré que les vitesses de recombinaison trou/électron sont 

L’étude cinétique de la photodégradation des différents composés organiques étudiés a 
montré que le modèle de Langmuir-Hinshelwood décrivait convenablement et de façon 
satisfaisante la dégradation photocatalytique de ces composés, ce qui indique que la 
décomposition des molécules de substrat se déroule principalement a la surface du catalyseur. 

 

Les temps de demi-réaction calculés et estimés, obtenus pour les molécules organiques 
étudiées, ont mis en évidence, dans le cas de certaines d’entre elles (le phénol, l’acide 
salicylique, le méthomyl et le diazinon), une compétition d’adsorption entre les molécules du 
substrat et les produits intermédia

 

Néanmoins, il est important, lors de l’étude cinétique de photodégradation
pte des eff lux photonique absorbé par le mets du f

r. Ce son es par tres im

 phys s du lyseur 

 La vitesse de dég ation rtai lluants t vari

udre, disposi
particulier, le TiO2 peut  prés so erse es logr s dont 

Généralement, l’a ase est sidér omme ét  fo
fo

teurs présentent une forme cristalline purement anatase. Cependant, pour différentes 
raisons qui ne sont pas encore clairement explicitées, un mélange d’anatase et de rutile tel que 
le TiO2 Degussa-P25, constitué de 80 % d’anatase et de 20 % de rutile possède la meilleure 
photoactivité. Cette différence de photoactivité entre l’anatase et le rutile est difficile à 
expliquer. Il a été mont
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significa

 
2

 

 Degussa P25 

tivement différentes entre l’anatase et le rutile. Celles-ci étant beaucoup plus grandes 
pour le TiO2 constitué de rutile. 

Tableau V.40. Propriétés physico-chimiques des différents TiO  commerciaux. 

Structure PC500 DT51 PC105 EL10 Fluka 

État physique Poudre fine blanche 

Taux massique par 
rapport à l’anatase (%) 100% >95 >95 100% 100% 80% anatase 

20% rutile 

Taille des cristaux (nm) 5-10 9 15-25 >30 30 30 

Porosité Non poreux 

Surface spécifique (m2/g) 287 - 85 - 10 50 - 55 

pH en solution aqueuse 5-7,5 2-5 3,5-5,5 - 5,5-6,6 5,5-6,5 

 

 

 

r 
tteindre l’état d’équilibre d’adsorption et d’accéder ainsi à la quantité maximale 

d’adsorption.  
 

La cinétique d’adsorption a été réalisée avec une solution aqueuse de diazinon à une 
concentration initiale de 10 mg/L, la suspension de TiO2 était de 0,3 g/L, et le débit de 
recirculation était de 201,96 mL/min. La solution a été maintenue sous agitation afin 
d’homogénéiser la solution et de maintenir les particules de TiO2 en suspension. Le volume 
du mélange réactionnel était de 500 mL. 
 

Pour effectuer les analyses des échantillons par spectrophotométrie UV, des 
prélèvements de 3 mL ont été effectués toutes les 30 minutes, la suspension  est centrifugée à 
une vitesse de 3500 tours/min pendant 3 minutes, afin de séparer les particules de dioxyde de 
titane de la solution limpide, cette dernière est filtrée a l’aide de filtres millipore Miliex PVDF 

 afin d’éliminer toute trace de TiO2. 
 

Les courbes de la figure (V.59) représentent l’évolution temporelle de la 
concentration réduite en diazinon (a) et de la quantité de diazinon adsorbée par gramme 

Les facteurs électroniques ne sont pas suffisants pour expliquer la différence de 
photoréactivité entre les deux phases. Comme le catalyseur peut être utilisé sous différentes 
formes (poudres, grains, déposé sur des surfaces à base de fibre de verre, sur des tissus, des 
plaques métalliques, de la cellulose), plusieurs paramètres physico-chimiques peuvent 
également être considérés :  

• la surface hydroxylée du catalyseur : les groupements hydroxyles à la surface du 
TiO2 favorisent l’adsorption de O2 : 

 

• la taille des particules: des petites particules présentent une meilleure dispersion 
dans la phase aqueuse, elles favorisent les interactions photons/catalyseur/polluants ; 

 

• la surface spécifique du catalyseur: une grande surface spécifique augmente les 
interactions catalyseur/polluants. 

V.13.1. a. Adsorption du diazinon par les différents types de catalyseurs  
 

Cette étude a pour objectif de vérifier la capacité d’adsorption du diazinon sur les 
ifférents échantillons de TiO2. Elle permet aussi de déterminer le temps nécessaire poud

a

0,2 µm
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d’adsorbant (b) pour les différents types de catalyseurs. La figure (V.59.a) montre que les 
cinétiques d’adsorption du diazinon sur les différents types de TiO2 sont très rapides, ce 
substrat s’adsorbe très fortement sur le TiO2 quelque soit son taux en anatase bien que tous les 
adsorbants étudiés ne soient pas poreux.  

 

Ainsi, le taux d’adsorption atteint 80% pour tous les types d’adsorbants, néanmoins, 
l’observation minutieuses des courbes montre que le P25 adsorbe légèrement moins que 
DT51 et encore moins que le Millennium Inorganic PC500. Le classement par ordre d’affinité 
croissante entre le diazinon et le TiO2 est le suivant : P25 < DT51 < EL10 < Fluka < PC500. 
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Figure V.5 lution de la qua du diazinon adsorbée au cours du temps. 
 a) concentration relative, b) masse de diazinon par unité e d’adsorbant. 
C0 =10 mg = 0,3 g/L, Q=201,96 mL/min, T=24°C, pH libre. 

 

 jusqu’à atteindre au bout de 150 minutes un palier 
représentant l’équilibre entre les molécules de diazinon adsorbées et celles restant en solution, 

équilibre atteint la valeur de 70 %. 

 

ntité 9. Évo
de mass

/L, CTiO2

Les courbes de la figure (V.59.b) montrent que la quantité de diazinon adsorbée en 
fonction du temps pour différents échantillons de TiO2 augmente très rapidement pendant les 
premières 25 minutes, où plus de 60 % de diazinon ont été adsorbés. Au delà de ce temps, la 
vitesse d’adsorption devient plus lente

le pourcentage adsorbé à l’

Les temps d’équilibre et les taux d’adsorption pour les différents types de TiO2 sont 
regroupés dans le tableau (V.40). 
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Tableau V.41. Paramètre d’adsorption du diazinon sur les différents échantillons de TiO2. 
 

TiO2 
Temps d’équilibre 
d’adsorption (min) 

% d’adsorption 
après 6 heures de 

contact 
Degussa P25 180 76,72 

Fluka 120 78,53 

PC500 120 82,27 

EL10 120 79,97 

DT51 180 79,57 
 
Le

, soit par la taille des cristaux, soit encore par leur surface spécifique. Le 
diazino

porelle de la 
concentration réduite en diazinon pour les différents TiO2.les cinétiques de photodégradation 
du diazinon par les différents catalyseurs semblent suivre une cinétique de pseudo-premier 
ordre. 

 

L’observation des courbes montre que le substrat étudié est fortement décomposé sur 
les différents échantillons de TiO2, néanmoins, sa dégradation est plus rapide lorsqu’il est en 
présence du Degussa P25 comparée aux autres TiO2 en poudre. L’efficacité des 
photocatalyseurs est classée dans l’ordre suivant: P25 > DT51 > PC500 > Fluka > EL10. 
Plusieurs chercheurs ont trouvé que le dioxyde de titane de type Degussa P25 présentait la 
meilleure efficacité pour une large gamme de composés organiques, (Muneer et al., 1999 et 
2001). Sarantopoulos, (2007) et Thevenet et al., (2005) ont montré que le dioxyde de titane 
PC500 présentait une activité très importante lors de photodégradation de différents polluants 

car il est constitué de nano particules de TiO2 dispersés de manière assez homogène dans la 
phase aqueuse. 

L’affinit  aux autres, 
résulte de l’excel it que le P25 
étant composé de nano-crystallites de type ru atrice anatase (Hurum 

s valeurs figurant dans le tableau (V.41) montrent que les capacités d’adsorption des 
différents catalyseurs sont très proches avec une légère supériorité pour le Millénium 
Inorganique PC500. Ceci s’explique par la forme pulvérulente du TiO2, qui est caractérisée 
par une surface spécifique importante. 

 
V.13.1. b. Photocatalyse 

 

L’activité photocatalytique a été testée sur 5 différents types de catalyseurs 
commerciaux de dioxyde de titane en poudre, nommés  Degussa P25, Fluka, Millennium 
Inorganic PC500, EL10 et DT51, ces composés diffèrent selon le tableau (V.40), soit par leur 
taux en anatase

n a été choisi comme molécule test, d’une part pour sa grande affinité vis a vis des 
différents catalyseurs, puisque le taux adsorbé atteint 83% comme souligné dans le tableau 
(V.41), et d’autre part pour  sa structure chimique qui représente de façon globale celle des 
pesticides (lui-même étant un insecticide largement utilisé en agriculture). 

 

L’étude photocatalytique a été réalisée sur les différents catalyseurs avec un débit de 
recirculation de 201,96 mL/min, une concentration en TiO2 de 0,3 g/L, une concentration en 
substrat de 10 mg/L et un pH libre (6,5-6,8). 

 

Les courbes illustrées dans la figure (V.60) représentent l’évolution tem

é eque présente ce composé vis-à-vis de ce catalys ur comparé
uée au falente activité photocatalytique du Degussa P25, attrib

tile dispersées dans une m
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et al., 2003; Bahnemann et al., 2007; Singh et al., 2007;), la faible bande interdite du rutile 
capte plus facilement les photons qui génèrent par la suite les paires electrons-trous. Les 
électrons son transférés de la bande de conduction du rutile vers les trous h+ de la phase 
anatase. La recombinaison des pairs e-/h+ est ainsi inhibée permettant aux trous de migrer vers 
la surface de la particule où ils réagiront avec le substrat (Hurum et al., 2003). 
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Figure V.60. Évolution temporelle de la concentration réduite 
du diazinon pour différents échantillons de TiO2. C0=10 mg/L, 
CTiO2=0,3 g/L, Q=0,202 mL/min, T=34°C, pH libre. 

 
Toutes les courbes représentées dans la figure (V.60) ont une allure exponentielle, ce 

qui laisse présager que les réactions de photodégradation du diazinon sur les différents 
catalyseurs sont de pseudo-premier ordre. Le tableau (V.41) rassemble les valeurs des 
constantes de vitesses, des vitesses initiales et des taux d’abattement du diazinon après 6 
heures d’irradiation. Les résultats montrent que la vitesse initiale la plus grande correspond à 
l’oxydation du diazinon sur le catalyseur de type P25. Les constantes de vitesses sont 
sensiblement les mêmes, ce résultat est représentatif des courbes obtenues dans la figure 
(V.60). Il est important de noter que les taux d’abattements du diazinon sur les différents 
catalyseurs sont très importants, ainsi, pour la majorité des catalyseurs, ce taux atteint 99,5 %, 
les plus faibles taux sont obtenus avec le TiO2 de type Fluka et EL10 avec des taux respectifs 
e 90 % d et 82 %. 

 

 
photocatalyse  l’adsorption, 
c'est-à-dire , le même 
constat a été fait pour le DT51. Il est donc évident que l’affinité entre le substrat et le 
catalyseur et l’efficacité du processus photocatalytique ne se résument pas à la surface 
spécifique du catalyseur ou à la capacité sorption

 

hel et al. t const une grande surface spéci e sem as 
augmenter les capacités d’un photocatalyseur. En effet, le TiO2 P25 possède une surface 
d’environ 55 m2/g al  le TiO nnium t de 287 Malgré , le 
TiO2 montre meilleure activité l dégrad e l'ac m-
nitrobenzènesulfonique, sel de sodium, l'acide 2-méthyl-4- chlorophénoxyacétique (Chiang et 
al., 2004). Selon G  al., (1999) pour la dégradation du 4-chlorophénol, le 
photocatalyseur TiONA PC10 a une activité double  l’Hombikat UV 100 et que 

ent 1,4 fois plus grande que celle du Degussa P25, la 

Une étude comparative du classement des catalyseurs entre l’adsorption et la
a montré que le catalyseur présentant la plus faible affinité lors de

le P25 était le meilleur catalyseur lors du processus de dégradation

d’ad , mais  
Rac , (2002) on até qu’ fique n blait p

ors que pour 2 mille  500 elle es  m2/g.  cela
 P25 une bien ors de la ation d ide 

uillard et
de celle de

celle du TiLCOM HC 120 est seulem
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référen

la dégradation du 
hénol. 

Tableau. V.41. 

ce en matière de photocatalyseur. De plus, Mehrvar et al., (2002) ont constaté que la 
dégradation photocatalytique de la même quantité de 1,4 dioxane, nécessitait une 
concentration en TiO2 d’environ 1,5 g/L pour le Degussa P25 et de 3,0 à 4,0 g/L pour le TiO2 
Hombikat. ]. Fotou et al., (1996) ayant préparé des particules de TiO2 par méthode sol-gel ont 
rapporté qu’une phase d’anatase contenant une petite quantité de phase rutile avait une 
meilleur activité photocatalytique qu’une phase de pure anatase pour 
p
 

Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, taux de dégradation et 
temps de demi-réaction pour les différentes échantillons de TiO2. 

C0=10 mg/L, CTiO2=300 mg/L, Q=201,96 mL/min, T=34°C, pH libre. 
 

TiO2 
kapp×10+2

 

(min-1) R2 r0×10+4
 

(mM/min)  t1/2 (min) X (%) 

P25 2,90±0,01 0,988 9,54±0,12 23,79 99,95 

EL10 1,20±0,02 0,991 3,95±0,01 57,50 82 

Fluka 1,80±0,01 0,994 5,92±0,03 38,33 90 

DT51 2,00±0,01 0,999 6,58±0,05 34,0 99,95 

PC500 1,90±0,01 0,996 6,25±0,03 36,32 99,95 
 

Les résultats de cette étude indiquent clairement que le dioxyde de titane sous ses 
différen

otocatalyseur à dégrader un composé organique quelconque. 
 

L

 
Le procédé 

solution aqueuse par le biais des radicaux hydroxyles générés ar la réaction des molécules 
d’eau ou des ions hydroxyles avec les trous générés par l’excitation des particules du 
catalyseur TiO2 par une . A ntére portement du 
système lorsque un composé organique est m en compétition avec le composé cible dans le 
milieu réactionnel.  
 
V.14.1. Étude de la codégradation de mélange phénol-méthomyl 
 

 Les rejets industriels et urbains ayant des compositions très hétérogènes car ils 
ontiennent un mélange complexe renfermant plusieurs composés chimiques, il est impossible 

tes formes peut dégrader de manière efficace une multitude de composés organiques 
biorecalcitrants par le procédé photocatalytique (TiO2/UV) en présence d’oxygène. Il semble 
qu’une grande surface spécifique du catalyseur, considérée comme un facteur important lors 
de l’adsorption, ne permet pas une augmentation automatique de la capacité et l’efficacité 
qu’aura un ph

V.14. Étude de la codégradation de mélange de polluants 
 

’analyse des eaux provenant des rejets industriels a montré qu’ils contiennent un 
mélange complexe de plusieurs composés chimiques, il est donc important d’étudier les 
interactions des différentes espèces polluantes afin de prévoir le type de traitement le plus 
approprié et l’ordre d’élimination de chacune d’elles. A cet effet une étude de codégradation a 
été réalisée pour les mélanges méthomyl, phénol et chlorotoluron, phénol à des rapports 
massiques ou molaires différents. 

phocatalytique est basé sur sa capacité à dégrader la matière organique en 
p

 lumière UV ussi est-il i ssant d'étudier le com
is 

c
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d’étudi

 Cméth  (mg/L) Cphé  (mg/L) Cphé/Cméth 

er la dégradation d’un constituant en particulier sans prendre en considération les 
interactions pouvant intervenir entre les différents polluants et composés se trouvant des les 
eaux  usées.  

 

 Dans le but de répondre à ce genre de problèmes, une étude a été réalisée sur l’effet 
des différents rapports massiques  (phénol-méthomyl) sur le procédé de photodégradation. 
 

Afin de réaliser cette étude, des solutions, avec des rapports massiques 
phénol/méthomyl différents, ont été préparées avec les conditions opératoires jugées 
optimales lors des études précédentes: CTiO2=0,2 g /L, Q=0,23 L/min, puissance de lampe 400 
watts, pH libre. Le tableau (V.42) rassemble les différentes compositions en phénol et en 
méthomyl choisies pour cette  étude. 

 
Tableau.V.42. Différents rapports massiques choisis pour 

la photocatalyse du mélange phénol/méthomyl. 
 

 

2,5 5 0,5 
2,5 7,5 3 
2,5 10 4 
2 10 5 

1,25 10 8 
 

Avant de procéder à l’étude de l’oxydation photocatalytique du mélange 
phénol/méthomyl, des expériences ont été réalisées sur l’adsorption simultanée des deux 
substrats en l’absence de lumière ultraviolette.  

 

Les courbes illustrées dans la figure (V.61) représentant les concentrations réduites 
respectives du méthomyl et du phénol lors du processus d’adsorption montrent que les deux 
composés organiques s’adsorbent très légèrement sur le dioxyde de titane, ainsi, le taux de 
phénol adsorbé est de 14 % alors que pour le m thomyl ce taux est de 9 %, l’étude séparée de 
l’adsorption des  deux 
orrespondant à une valeur ême s’il existe une petite 
ifférence e

é
 deux substrats a révélé un taux d’adsorption identique pour chacun des

c
d

de 14 %. Ces résultats révèlent que m
ntre ces taux adsorbés et qu’une compétition d’adsorption entre ces deux 

composés peut exister sur un même type de sites à la surface du catalyseur (Legrini et al., 
1993), les interactions entre ces deux molécules seront très faibles. Les faibles taux adsorbés 
confirment que le phénol et le méthomyl ne réagissent pas entre eux quand ils sont présents 
dans la même solution en l’absence de la lumière ultraviolette comme le montre la figure 
(V.61). 
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F re.V , phénol. igu .61. Co-adsorption temporelle du mélange méthomyl
 C0 méth = 2,5 mg/L, C0 phé =10 mg/L. 

 
Afin de pouvoir observer les interactions pouvant exister entre deux composés 

organiques lors de la dégradation photocatalytique, le phénol avec une concentration initiale 
de 10 mg/L est mis en contact avec le méthomyl à une concentration de 2,5 mg/L 
(correspondant à 10 mg/L en Lannate). Les courbes représentées sur la figure (V.62) montrent 
que la dégradation des deux polluants est inhibée par la présence de l’autre polluant. Ainsi, 
l’oxydation du méthomyl en présence du phénol est très fortement ralentie, puisqu’au bout de 
3 heures, le taux d’abattement du méthomyl atteint 28% alors qu’en l’absence du phénol il 
atteint 100 %, la courbe représentant la concentration réduite en méthomyl présente un 
plateau au début de la dégradation, celui-ci montre que l’élimination de ce dernier ne débute 
que lorsque 60 % du phénol sera dégradé. 
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Figur
 

e.V.62. Évolution temporelle de la concentration réduite du méthomyl et du phénol. 
 C0 méth =2,5 mg/L, C0 phé=10 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, pH libre. 

 
Le phénol se dégrade à peu près à la même vitesse lorsqu’il est en présence ou en 

l’absence du méthomyl selon une cinétique de pseudo-premier ordre, ainsi, la constante 
cinétique calculée pour le phénol seul est de 7,6 10-3 min-1 et celle obtenue lors de la 
codégradation de 6,1 10-3 min-1. Pour le méthomyl seul, la constante cinétique est de 10,4 10-3 
min-1. Une comparaison entre les constantes cinétiques du phénol dans les deux cas montre 
que celles-ci ne varient pas de façon importante, alors que pour le méthomyl, la cinétique en 
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présence du phénol, au vu de la courbe représentée dans la figure (V.62), ne correspond pas à 
celle d’une réaction de pseudo-premier ordre. Ce résultat montre que la dégradation du phénol 
n’est que légèrement perturbée par la présence du méthomyl, et que ce dernier ne peut débuter 
à être éliminé qu’après un certain temps en reprenant progressivement une vitesse de 
dégradation identique à celle du méthomyl seul. 

L’élimination du phénol se faisant en premier lieu peut résulter d’une compétition 
d’adsorption due à une affinité très importante des sites du TiO2 pour le phénol et d’un 
encombrement stérique provoqué par les deux composés, provoquant ainsi, le ralentissement 
des molécules de méthomyl lors de leur transfert vers la surface du catalyseur. Il est donc 
important de prévoir l’ordre d’élimination de chaque polluant lorsque le phénol est en excès 
afin de réduire les coûts engendrés par ce traitement.  

 
V.14.1.1. Effet de la présence du méthomyl sur la photodégradation du phénol

Afin d thomyl sur la dégradation du 
hénol, différentes solutions ont été préparées, où l’un des polluants est en excès par rapport à 

l’autre. 

8,5 10-3 ; 13 10-3 et 6 10-3 min-1, 
 constante cinétique du phénol lors de sa dégradation en l’absence du méthomyl a été 

évaluée 

 
 

’étudier l’influence de la présence du mé
p

 

a) Concentration fixée en méthomyl (2,5 mg/L) 
 

Des solutions de concentrations égales à 5 ; 7,5 et 10 mg/L en phénol ont été 
préparées, en maintenant une concentration fixe en méthomyl de 2,5 mg/L (correspondant à 
10 mg/L en Lannate). Les résultats illustrés sur la figure (V.63) expriment l’évolution 
temporelle de la concentration réduite en phénol. L’observation des courbes montre que la 
coexistence du méthomyl avec le phénol influe sur la cinétique de dégradation de ce dernier. 
Les constantes cinétiques apparentes de pseudo-premier ordre pour les concentrations initiales 
de 5; 7,5 et 10 mg/L en phénol sont respectivement égales à 
la

à 7,5 10-3  min-1. 
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Figure.V.63. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol. 
 C0 méth =2,5 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, pH libre. 

 
Pour la concentration de 10 mg/L en phénol, la valeur de la constante de vitesse est 

très rapprochée de celle obtenue lorsque qu’il se dégrade seul, il est donc clair que l’effet du 
méthomyl sur la dégradation du phénol n’apparaît que pour des concentrations en phénol 
inférieures à 10 mg/L. Il est à remarquer que quelque soit le rapport massique 
(phénol/méthomyl), le phénol se dégrade plus rapidement en présence du méthomyl, de plus, 
au bout de deux heures d’irradiation, les taux d’abattement obtenus pour les concentrations en 
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phénol de 5 ; 7,5 et 10 mg/L sont respectivement de 76 %; 90 % et 99,9 %, le taux 
d’abattement du phénol seul pour la même durée d’illumination n’est que de 55%. Il est donc 
évident que la présence du  méthomyl dans les rejets phénoliques n’entrave aucunement la 
dégradation du phénol, mais favorise plutôt son élimination. 
 

b) Concentration fixée en phénol (10 mg/L)  
 

Afin d’étudier l’effet du méthomyl sur la photodégradation du phénol, différentes 
concentrations en méthomyl ont été étudiées (1,25 ; 2 ; et 2,5 mg/L) tout en fixant la 
concentration en phénol à 10 mg/L. 

 

Les courbes de la figure (V.64) et (V.65) représentent l’évolution temporelle des 
concentrations réduites respectives en  phénol et en méthomyl pour les différentes 
concentratio
courbe posés 
dans s proportions c e d’élimination des deux 
subst

ns initiales en méthomyl. Aux temps d’irradiation inférieurs à 90 minutes, les 
s cinétiques du phénol paraissent très rapprochées. La présence des deux com

le
ra

itées ci-dessus, ralentit simultanément la vitess
ts au début du processus photocatalytique et l’élimination totale du phénol est obtenue 

au bout de 5 à 6 heures d’irradiation. La valeur moyenne de la constante cinétique de 
dégradation du phénol dans le mélange est de 5,8 10-3 min-1, comparée à la valeur de la 
constante cinétique en l’absence du méthomyl (7,6 10-3 min-1), les proportions choisies pour la 
codégradation n’influent que légèrement sur l’élimination des deux constituants. Le palier 
apparaissant au début de l’irradiation, bien qu’il soit plus réduit que précédemment démontre 
encore une fois la présence des interactions entre les deux composés. 
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Figure.V.64. Influence de la présence du méthomyl sur la dégradation du phénol 
Cphé =10 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min. 

 
Les courbes de la figure (V.65), représentant l’évolution de la concentration réduite en 

méthomyl, montrent de façon très apparente les interactions existant entre les molécules de 
phénol et de m
phéno ue le 
méthomyl, pour les nt qu’au bout de 8 
heures d’irradiation, la constante de vitesse de dégradation du méthomyl lorsqu’il se trouve 
seul est de 8,9 10-3 min-1 et celle du phénol est de 7,6 10-3 min-1, les concentrations initiales en 
méthom t en phénol étant respectivement égales à 2,5 et 10 mg/L, la vitesse initiale de 
photodégradation du phénol est 4 fois plus grande que celle du méthomyl. 

éthomyl, ainsi, pour une concentr éthomyl de 2,5 mg/L, le 
l est totalement dégradé au bout de 6 heures d’irradiation (figure V.64), alors q

ation initiale en m

mêmes concentrations, ne se décompose totaleme

yl e
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 Les optimums obtenus lors de la photodégradation du méthomyl correspondent à 
l’apparition de produits de dégradation intermédiaires absorbant à la même longueur d’onde 
que le méthomyl. 
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Figure.V.65. Influence de la présence du phénol sur la dégradation du méthomyl 
C0 phénol = 10 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min. 

 
 
 
 
 

Des soluti rentes concentrations en 
phénol ont été étudiées. Les résultats représentés sur la figure (V.66) montrent que la 
concen

c) concentration fixée en méthomyl  
 

ons de 2,5 mg/L en méthomyl en présence de diffé

tration en phénol influe sur la cinétique de dégradation du méthomyl. Ainsi, lorsque la 
concentration en phénol augmente, l’élimination du méthomyl est de plus en plus lente, la 
dégradation du méthomyl est ralentie avec l’augmentation de la concentration. De plus, 
lorsque le méthomyl est oxydé seul, sa vitesse de dégradation est plus grande et sa 
décomposition totale est atteinte plus rapidement, les courbes de la figure (V.66) montrent que 
pour une concentration en phénol de 10 mg/L, le méthomyl est éliminé au bout de 7 heures 30 
minutes alors qu’en l’absence du phénol, il s’élimine au bout 4 heures. 
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Figure.V.66. Influence de la concentration du phénol sur la dégradation du méthomyl 
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 C0 méth  = 2,5 mg/L, CTiO2=0,2 g/L, Q=0,23 L/min. 
 

L’étude de la codégradation du phénol et du méthomyl a montré que quelles que 
soient les concentrations en phénol et en méthomyl, la photocatalyse hétérogène en présence 
du dio

dation du phénol et du 
éthomyl était moindre par rapport à celle obtenue lorsque les deux polluants étaient traités 

tion du méthomyl a été 
obse vée 

 

ent que le 
phénol et 

 

Différentes concentrations en chlorotoluron ont été expérimentées en présence du 
phénol. La concentration en phénol a été maintenue constante durant les différentes études. 

Le mélange des deux polluants est préparé selon les rapports molaires [chlorotoluron]/ 
[phénol] suivants : 1/4, 1/2, 1/1, 1,5/1, 2/1. 

Les expériences ont été réalisées dans les conditions opératoires optimales obtenues lors 
de l’étude paramétrique: un débit de recirculation de 0,23 L/min, une concentration en 
dioxyde de titane de 0,2 g /L et une puissance de la lampe de 18 watts. 
 
V.14.2.1. Étude de la codégradation d’une solution équimolaire 

 

Une solution contenant 10 mg/L de phénol et 22,6 mg/L de chlorotoluron 
correspondant à une concentration molaire de 0,106 mM a été étudiée. 

 

le de la 
concentration s deux 
polluants se dégradent assez lentement lorsqu’ils sont mélangés, de plus le chlorotoluron se 
dégrade plus facilem

pe d’adsorption.  
 

xyde de titane élimine en grande partie les deux composés. Cette étude a montré que les 
différents rapports massiques étudiés avaient un grand impact sur la dégradation des deux 
composés ainsi que sur la vitesse de photodégradation, de plus, la dégra
m
séparément. Une réduction importante de la vitesse de dégrada

r par rapport à celle obtenue lorsque le méthomyl était seul. Ceci peut être dû à 
l’encombrement stérique et à l’affinité très importante du TiO2 pour le phénol par rapport au 
méthomyl. Les cinétiques obtenues pour les différentes concentrations confirm

le méthomyl suivent une cinétique de pseudo-premier ordre. 
 

V.14.2. Étude de la codégradation d’un mélange chlorotoluron-phénol 
 

Comme cela a été signalé précédemment, les eaux usées contiennent un mélange 
complexe de composés organiques non biodégradables qu’il faudrait traiter dans des stations 
d’épuration. A cet effet, et sachant que ces stations ne sont souvent pas équipées d’outils 
permettant de réduire les micropolluants, une étude portant sur la photodégradation d’un 
mélange chlorotoluron–phénol à différents rapports molaires a été réalisée dans le but de 
déceler les interactions pouvant exister entre ces différents polluants. 

Les courbes de la figure (V.67) représentant l’évolution temporel
 des deux polluants en fonction du temps d’irradiation montrent que le

ent lorsqu’il se trouve seul. Il est à noter que le phénol ne commence à se 
décomposer qu’après 2 heures d’irradiation, c'est-à-dire lorsque 20 % de chlorotoluron a été 
dégradé. Une fois entamée l’élimination du chlorotoluron, la dégradation du phénol reprend 
progressivement une vitesse identique à la dégradation du phénol seul. Ceci peut s’expliquer 
par l’existence d’une compétition entre les deux molécules où l’affinité entre le chlorotoluron 
et les sites ac ifs est plus importante qu’avec le phénol au cours de l’état
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Figure.V.67. Évolution temporelle de la concentration réduite en phénol 
8 W. 

squ’il est dégradé seul. 
 
 
 
 
 
 

Tableau.V.43. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, temps de demi-réaction 
 et taux d’abattement après 6,5 heures d’irradiation. 
 

 

 Kapp (h-1) R2 r0×10+3
 

(mM/h) t 1/2 (h) X (%) 

 

et en chlorotoluron. CTiO2 = 0,2 g/L, Q = 0,23 L/min, pH libre, P = 1
 
 

Le tableau (V.43) rassemble les valeurs des constantes cinétiques de pseudo-premier 
ordre, vitesses initiales et les taux d’abattement pour un rapport molaire chlorotoluron/phénol 
égal à 1. L’observation des constantes cinétiques de dégradation du chlorotoluron montre que 
la constante diminue de moitié lorsque le chlorotoluron est associé au phénol, de plus, le taux 
d’abattement du substrat est plus important lor

Chlorotoluron 0,09 0,998 9,54 7,67 48 Rapport molaire 
[Ch]/ [Ph] = 1 Phénol 0,05 0,997 5,30 13,8 60 

Chlorotoluron seul 0,22 0,999 23,32 3,4 75 
 

V.14.2.2. In on  
 

Afin d ncentrati sur la dégradation du 
chlorotoluron, différents rapports molaires ont été choisis. 

 
a) Photodégradation du phénol dans le cas où ce dernier est en excès 

Deux rapports molaires [Ch]/ [Ph] correspondant aux fractions 1/4 et 1/2 ont été 
étudiés. Les courbes des figures (V.68 et 69) représentent l’évolution temporelle de la 
concentration réduite des deux composés pour les rapports molaires chlorotoluron/phénol de 
0,5 et 0,25. Pour des concentrations molaires en excès en phénol les deux polluants se 
dégradent assez lentement, de plus, la dégradation du chlorotoluron est grandement ralentie 
lorsque ce dernier est en présence du phénol. 
 

fluence de la concentration en phénol sur la codégradation du chlorotolur
’étudier l’effet de la co on initiale en phénol 
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Figure.V.68. Évolution de la concentration réduite en chlorotoluron et en 
phénol pour un rapport molaire (Chlorotoluron/Phénol)=0,5. CTiO2 = 0,2 g/L, 
Q=0,23 L/min, pH libre. 
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Les courbes obtenus montrent que le chlorotoluron se dégrade beaucoup plus 

ra l élangé. Pour des concentrations mola  excès en 
phénol les deux polluants se dégradent assez lentem  chlorotoluron seul. 
Néanm l ne nce à s  chlorotoluron sont 
éli a olur prem eu es  à la leure nité 
ch olécules sur les sites d’adsorption, cette affinité s’explique par une 
attraction entre les élec élocali  gro ent phényle de la molécule du 
chlorotoluro

/phénol) passe de 
0,5 à 0,25.  

Figure.V.69. Évolution de la concentration réduite en chlorotoluron et en 
phénol pour un rapport molaire (Chlorotoluron/Phénol)=0,25. CTiO2 = 0,2 g/L, 
Q=0,23 L/min, pH libre. 

pidement lorsqu’i est seul que m ires en
ent par rapport au

oins, le phéno  comme e dégrader que lorsque 40 % du
minés. La dégrad tion du chlorot on en ier li t due meil affi
imique de ces m

trons d sés du upem
n et les sites positifs du TiO2. 

 
Le tableau (V.44) montre que pour les deux rapports molaires choisis, les vitesses 

initiales de photodégradation du chlorotoluron varient légèrement alors que pour le phénol, la 
vitesse initiale est multipliée par 4 lorsque le rapport molaire (chlorotoluron
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Table ction  et 
taux d’abattem
 

au.V.44. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, temps de demi-réa
ent après 6,5 heures d’irradiation. 

+3
  Kapp (h-1) R2 r0×10  

(mM/h) t 1/2 (h) X (%) 

Chlorotoluron 0,075 0,98 4,0 9,2 30 Rapport molaire 
[Ch]/ [Ph] = 0,5 Phénol 0,116 0,99 12,3 5,9 50 

Chlorotoluron 0,070 0,99 1,86 9,9 35 Rapport molaire 
[Ch]/ [Ph] = 0,25 Phénol 0,230 0,98 24,4 3,0 50 

 
Bien que la vitesse initiale du phénol augmente considérablement, les taux 

d’abattement, aussi bien du chlorotoluron que du phénol en fin de photocatalyse, restent 
constants et assez faibles (30 % pour le chlorotoluron et 50 % pour le phénol), alors que 
lorsque le chlorotoluron était oxydé seul, son élimination avait atteint 75 %. 

 
 

 
b) Photodégradation du phénol dans le cas où le chlorotoluron est en excès 

 

Deux rapports molaires [Ch]/ [Ph] correspondant aux fractions 1,5 et 2 ont été étudiés. 
 

Les courbes des figures (V.70 et 71)  représentent l’évolution temporelle de la 
concentration réduite en polluants. Ces courbes montrent que pour les deux rapports molaires 
(Chlorotoluron/phénol) correspondant à 1,5 et 2, les deux polluants se dégradent très 
lentement cès en 
chlorotolur , ce 
dernier ne c ue lorsque 50 % du chlorotoluron sont décomposés. Par 
ontre, le chlorotoluron ne semble pas être gêné par la présence du phénol, puisque les deux 
inétiques d’oxydation (en présence et en l’absence du phénol) n’en sont pas très affectées. 

 

et beaucoup moins vite que lorsque le chlorotoluron est seul, un ex
on provoque un ralentissement assez remarquable de la dégradation du phénol
ommence à se dégrader q
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Figure.V.70. Évolution de la concentration réduite en chlorotoluron et en 
phénol pour un rapport molaire (Chlorotoluron/Phénol)= 1,5. CTiO2  0,2 g/L, 

 
 

 

 =
Q=0,23 L/min, pH libre. 
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Le tableau (V.45) montre que les constantes cinétiques et les vitesses initiales de 
chacun des deux composés varient très légèrement pour les deux rapports molaires étudiés. 
De plus, les taux d’abattement obtenus après 7 heures d’irradiation sont identiques pour les 
deux rapports molaires aussi bien pour le chlorotoluron que

ivement de 50 % pour le phénol et 65 % pour le chlorotoluron, alors que lorsque  le 
chlorotoluron est seul, le taux d’abattement atteignait 75 %. 

 

Tableau.V.45. Valeurs des constantes cinétiques, vitesses initiales, temps de demi-réaction  et 
taux d’abattement après 7 heures d’irradiation. 
 

  Kapp (h-1) R2 r0×10  

(mM/min) t 1/2 (h) X (%) 

Chlorotoluron 0,125 0,99 19,90 5,52 60 Rapport molaire 
[Ch]/ [Ph] = 1,5 Phénol 0,039 0,98 4,13 17,69 50 

Chlorotoluron 0,140 0,99 29,68 4,93 65 Rapport molaire 
[Ch]/ [Ph] = 2 Phénol 0,028 0,97 2,97 24,64 50 

 

L’observation des temps de demi-réaction, révèle que le phénol est fortement affecté 
par la présence du chlorotoluron dans la solution, ainsi, pour les deux rapports molaires 
étudiés, le temps de demi-réaction du phénol peut atteindre 25 heures alors que pour le 
chlorotoluron le temps de demi-réaction ne dépasse pas 6 heures.  

 

Pour tous les cas étudiés, lorsque le mélange phénol/chlorotoluron est soumis à une 
oxydation photocatalytique le chlorotoluron commence à se dégrader en premier, par contre le 
phénol se dégrade de plus en plus lentement lorsque le rapport molaire [Ch] / [Ph]  est de 1,5 
ou 2, c'est-à-dire lorsque le chlorotoluron est en excès. Il existe donc une plus grande affinité 
entre le chlorotoluron et le TiO2 comparé au phénol.  

 

La concentration des différents composés joue un rôle prépondérant dans la 
photod

nol, montrent que le phénol peut agir différemment et 

égradation du chlorotoluron: un excès en phénol favorise son élimination, de même, un 
excès en chlorotoluron favorise une meilleure dégradation de ce dernier.  

 

Les cinétiques obtenues lors de l’étude de la co-dégradation des deux mélanges, 
méthomyl/phénol et chlorotoluron/phé

 

160



CHAPITRE V            RESULTATS EXPERIMENTAUX ET DISCUSSION 

 

161

dépend des composés organiques présents, ainsi, lorsqu’il est en présence du méthomyl, 
quelque soit le rapport massique (méthomyl/phénol), la photodegradation du méthomyl est 
fortement ralentie, par contre lorsque le phénol est en présence du chlorotoluron, pour des 
rapports molaires (chlorotoluron/phénol) de 0,5 et 0,25 la dégradation du chlorotoluron est 
ralentie mais suit une cinétique de pseudo-premier, pour des rapports molaires de 1,5 et 2, le 
chlorotoluron est légèrement affecté par la présence du phénol et c’est surtout ce dernier qui 
subit un ralentissement très important.  

 

Les résultats obtenus lors du processus de codégradation montrent que lorsque deux 
composés organiques coexistent dans un rejet, il s’établit une compétition d’adsorption et de 
dégradation entre eux, il est donc indispensable de neutraliser en premier lieu, le polluant 
responsable du ralentissement de la dégradation du second composé (le phénol dans le 
mélange méthomyl/phénol et le chlrotoluron dans le cas du mélange chlorotoluron/phénol), le 
traitement du second sera la dernière étape du processus de décontamination. 

 

La dégradation des solutions chargées de plusieurs composés réfractaires peut être 
envisagée par le procédé TiO2/UV, mais l’existence d’une compétition entre eux lors de 
l’adsorption et la photocatalyse, doit être prise en compte lors de l’utilisation du modèle 
cinétique de Langmuir-Hinshelwood. 



CONCLUSION GENERALE 
 
La photocatalyse appliquée au traitement de l’eau est un domaine prometteur qui suscite 

actuellement l’intérêt de nombreux chercheurs. Dans ce contexte, la contribution apportée par 
ce travail concerne la conception d’un réacteur photocatalytique hélicoïdal, qui faciliterait 
l’élimination des pesticides et autres composés organiques biorécalcitrants par un procédé 
d’oxydation avancé en suspension aqueuse de type UV/TiO2. 

 

La caractérisation et l’identification du réacteur ont été réalisées par la détermination 
des temps de séjour par la méthode du traceur, celle-ci a permis de caractériser le mode 
d’écoulement dans le réacteur hélicoïdal. Les mesures de distribution des temps de séjour du 
réacteur hélicoïdal ont permis de montrer que le réacteur a un comportement très proche de 
l’écoulement piston. Cette étude est une indication indispensable pour l’établissement des 
bilans de matière nécessaires à l’étude cinétique. Connaissant les lois cinétiques il sera alors 
possible de dimensionner plus précisément le réacteur dans des conditions de fonctionnement 
déterminées. 

 

Une étude comparative entre les différents procédés d’élimination des composés 
organiques, à savoir, l’adsorption, la photolyse et la photocatalyse a montré que le procédé 
UV/TiO2 s’avère être le plus performant pour l’élimination des produits phytosanitaires par 
un phénomène d’oxydation en présence de radicaux hydroxyles, mais il est nécessaire de 
souligner que tout phénomène de photocatalyse est gouverné par l’adsorption. 

 

L’effet des différents paramètres a montré que chacun d’eux influait soit en avantageant 
le processus photocatalytique soit en le ralentissant : 

 

- le débit de recirculation a une grande influence sur la réaction de dégradation des 
différents polluants puisqu’il intervient directement sur le temps de contact entre les particules 
de catalyseur (temps de séjour), le substrat et les rayons UV. Ainsi, le débit optimum a été 
obtenu pour l’ensemble des composés organiques et il semble qu’il soit caractéristique du 
réacteur; 
 

- le flux lumineux est considéré comme l’un des paramètres les plus importants 
contrôlant la vitesse de photodégradation des composés organiques, puisque la quantité de 
radicaux hydroxyles formée et responsable de la dégradation des polluants est proportionnelle 
à ce flux. Ainsi, l’augmentation du flux lumineux augmentait le taux d’élimination du substrat 
de façon remarquable; 
 

- la photodégradation des polluants organiques ne forme pas instantanément du CO2 
(minéralisation), mais il se forme des espèces intermédiaires (réactions radicalaires) ayant une 
durée de vie plus ou moins longue, ces dernières sont d’autant plus nombreuses que la 
concentration en polluant est importante. Ainsi, elles peuvent interférer dans le processus 
d’adsorption du polluant et ralentir la vitesse d’élimination de ce dernier; 
 

- le taux de dégradation en polluant augmentait avec l’augmentation de la 
concentration en dioxyde de titane, celui-ci possède une très grande activité photocatalytique. 
Sa forte capacité à oxyder les matières organiques s’explique par le fort pouvoir oxydant des 
radicaux hydroxyles. Néanmoins, l’augmentation de la concentration ne peut pas se faire 
indéfiniment car à des concentrations assez élevées, certaines particules de TiO2 provoquent 
un effet écran vis à vis de la lumière UV et réduisent ainsi la formation de radicaux 
hydroxyles responsables de la réaction d’oxydation du polluant; 
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- les résultats de l’étude de l’influence du pH sur les différents composés 
phytopharmaceutiqes, dans le procédé TiO2/UV ont montré que le comportement de ces 
composés diffère vis à vis du pH. Ainsi, pour le phénol, l’acide salicylique, l’isoproturon et le 
chlorotoluron, un pH libre est considéré comme pH optimum, puisqu’il a permis d’atteindre 
un taux d’abattement dépassant 90%, alors que pour le diazinon, tous les pH étudiés y 
compris le pH libre décomposaient le substrat;  

 

- la présence du calcaire dans les eaux souterraines et dans les rejets industriels peut 
entraver le bon fonctionnement des procédés photocatalytiques car les ions Ca2+ affectent 
sensiblement la vitesse et l’efficacité des réactions photocatalytiques en ralentissant le 
processus; 

 

- lors de l’étude de la photodégradation des différents composés organiques, les 
oxydants utilisés (H2O2, KClO4, KMnO4, K2S2O8) ont présenté des affinités différentes vis à 
vis de chacun d’eux, ainsi, pour le phénol, les meilleurs taux d’abattement ont été obtenus en 
présence de KMnO4 à pH = 3 et K2S2O8 pour toute la gamme de concentrations étudiée, alors 
que le peroxyde d’hydrogène présentait une efficacité plus faible que celle obtenue avec les 
autres oxydants. Pour l’acide salicylique, les oxydants ayant été les plus efficaces sont : 
KMnO4 à pH = 3, K2S2O8 pour toute la gamme de concentrations étudiée et KClO4 pour une 
concentration minimale de 5 mM ; 

 

- l’applicabilité du modèle de Langmuir-Hinshelwood, pour la dégradation des 
différents composés organiques étudiés a été confirmée et les valeurs des constantes 
cinétiques et d’équilibre d’adsorption ont été calculées par régression linéaire. De plus, les 
résultats obtenus confirment que la photodégradation de ces composés se déroule 
principalement à la surface du catalyseur; 

 

- l’étude réalisée sur la photodégradation des composés organiques sur différents 
types de TiO2 a montré que ces polluants ont tous été dégradés. Au vu des cinétiques 
d’adsorption, il semblerait qu’une grande surface spécifique de catalyseur, considérée comme 
un facteur important lors de l’adsorption, ne mène pas automatiquement à un meilleur taux 
d’abattement lors de la photodégradation. 

 

Les résultats obtenus lors du processus de codégradation montrent que lorsque deux 
composés organiques coexistent dans un rejet, il s’établit une compétition d’adsorption et de 
dégradation entre eux, il est donc indispensable de neutraliser en premier lieu, le polluant 
responsable du ralentissement de la dégradation du second composé (le phénol dans le 
mélange méthomyl/phénol et le chlrotoluron dans le cas du mélange chlorotoluron/phénol), le 
traitement du second sera la dernière étape du processus de décontamination. 

 

La dégradation des solutions chargées de plusieurs composés réfractaires peut être 
envisagée par le procédé TiO2/UV, mais l’existence d’une compétition entre eux lors de 
l’adsorption et la photocatalyse, doit être prise en compte lors de l’utilisation du modèle 
cinétique de Langmuir-Hinshelwood. 
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