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Abstract 

Among advanced oxidation processes (AOPs), electrochemical advanced oxidation processes 

(EAOPs) are a promising alternative because they respect the environment by producing a 

large amount of hydroxyl radicals under the control of the applied current in order to non-

selectively degrade organic matter. 

POAEs based on the Fenton reaction have been developed. The Electro-Fenton (EF) process 

is the most popular AOP based on the Fenton reaction. However, until now AOPs are not ap-

plied on an industrial scale due to their high cost. Replacing some chemicals by using indus-

trial waste or natural minerals can help to solve this problem and protect the environment in 

the context of sustainable development. For this purpose, the degradation of the azo dye 

"black eriochrome T" (NET) by EF was studied using two natural ores (Pyrite and Hematite) 

and a metallurgical waste (FeSO4) as catalysts. The catalysts were characterised by SEM-

EDX, XRD and FRX.   The influence of different operating parameters (dye concentration, 

catalyst concentration, supporting electrolyte concentration (Na2SO4) and current density) was 

also studied. The comparison of the results obtained with those of the conventional catalyst 

FeSO4 was promising after 60 min of treatment with a rate of discoloration and mineralization 

respectively of (90.30% ; 89.20%) with Pyrite, (89.13% ; 87.51%) with Hematite, (86.79% ; 

83.01%) with metallurgical waste FeSO4 and finally (93.24% ; 89.20%)s with conventional 

FeSO4. 

Another comparative study was carried out in order to demonstrate which of the following 

processes is the most effective in degrading the eriochrome black T dye: Photolysis, Photo-

Fenton (PF), Electro-Fenton (EF), Photo-Electro-Fenton (PEF), Sono-Electro-Fenton (SEF), 

and the Sono-Photo-Electro-Fenton (SPEF) coupling. The order of degradation and perfor-

mance of the processes based on Fenton's reagent was observed as follows SPEF > PEF > 

SEF > EF>PF. 

 

 

Key words: Environment, degradation, advanced oxidation processes, Electro-Fenton, waste, 

natural catalysts, sustainable development. 

 



 
 

 

 

Résumé 

Parmi les procédés d'oxydation avancée (POAs), les procédés d'oxydation avancée électro-

chimiques (POAEs) sont une alternative prometteuse car ils respectent l'environnement en 

produisant une grande quantité de radicaux hydroxyle sous le contrôle du courant appliqué 

afin de dégrader d’une manière non sélective la matière organique. 

Les POAEs basés sur la réaction de Fenton ont été développés. Le procédé Electro-fenton 

(EF) est le POAE le plus populaire basé sur la réaction de Fenton. Cependant, jusqu’à présent 

les POAs ne sont pas appliqués à l’échelle industrielle en raison de leur coût élevé. Le rem-

placement de certains produits chimiques en utilisant des déchets industriels ou des minerais 

naturels peut contribuer à résoudre en ce problème et protéger l’environnement dans le cadre 

du développement durable. C’est pour ce but qu’on a étudié la dégradation du colorant 

azoïque « noire ériochrome T » (NET) par EF en utilisant comme catalyseur deux minerais 

naturels (Pyrite et Hématite) et un déchet métallurgique (FeSO4). Les catalyseurs ont été ca-

ractérisés par MEB-EDX, DRX et FRX.   L’influence de différents paramètres opératoires (la 

concentration du colorant, la concentration des catalyseurs, la concentration d’électrolyte sup-

port (Na2SO4) et la densté de courant) a été également étudiée. La comparaison des résultats 

obtenus avec ceux du catalyseur conventionnel FeSO4 a été prometteuse après 60 min de trai-

tement avec un taux de décoloration et de minéralisation respectivement de (90,30% ; 

89,20%) avec la Pyrite, (89,13% ; 87,51%) avec l’Hématite, (86,79% ; 83,01%) avec le 

FeSO4 déchet métallurgique et enfin (93,24% ; 89,20%) avec le FeSO4 conventionnel. 

Une autre étude comparative a été faite afin de démontrer lequel des procédés suivant est le 

plus efficace pour dégrader le colorant noir ériochrome T : Photolyse, Photo-Fenton (PF), 

Electro-Fenton (EF), Photo-Electro-Fenton (PEF), Sono-Electro-Fenton (SEF), et le couplage 

Sono-Photo-Electro-Fenton (SPEF). L'ordre de dégradation et performances des processus 

basés sur le réactif de Fenton ont été observées comme suit SPEF > PEF > SEF > EF>PF. 

 

 

Mot clés: Environnement, dégradation, procédés d’oxydation avancée, Electro-Fenton, dé-

chet, catalyseurs naturels, développement durable. 



 
 

 

 ملخص

من بين عمليات الأكسدة المتقدمة، تعد عمليات الأكسدة الكهروكيميائية المتقدمة بديلاً واعداً لأنها تحترم البيئة من خلال 

 انتقائية. غيرإنتاج كمية كبيرة من جذور الهيدروكسيل تحت سيطرة التيار المطبق من أجل تحلل المواد العضوية بطريقة 

أكثر عمليات الأكسدة الكهروكيميائية المتقدمة شيوعًا بناءً  تعد والتي كهروفنتونعملية  فنتونعلى أساس تفاعل  التطوير تم

بسبب تكلفتها العالية. يمكن أن يساعد استبدال  الصناعي النطاقعلى  تطبيقهاوحتى الآن لم يتم  ذلك،. مع فنتونعلى تفاعل 

الطبيعية في حل هذه المشكلة وحماية البيئة في سياق التنمية  بعض المواد الكيميائية باستخدام النفايات الصناعية أو المعادن

 اثنين باستخدام كهروفنتونباستخدام عملية  اسود ايريوكروم تي ولهذا الغرض قمنا بدراسة تحلل صبغة الآزو المستدامة.

 المجهري المسحالمحفزات بـ تم تمييز .مثمنة معدنية كنفايات الحديد كبريتات و( الهيماتيتو  البيريت) الطبيعية الخامات من

تمت  و فلورية الأشعة السينية. السينية الاشعة حيود تحليل مطيافية تشتت الطاقة بالأشعة السينية و تقنية مع الالكتروني

كثافة التيار(. كانت  و الداعم التيار ناقلالمختلفة )تركيز الصبغة ، تركيز المحفز ، تركيز  العمل ظروفدراسة تأثير 

دقيقة من العلاج بمعدل تلون وتمعدن  60مقارنة النتائج التي تم الحصول عليها مع تلك الخاصة بالمحفز التقليدي واعدة بعد 

٪( مع النفايات 83.01؛  ٪86.79٪( مع الهيماتيت )87.51؛  ٪89.13٪( مع البيريت )89.20؛  ٪90.30على التوالي )

 التقليدي. المحفز ٪( مع89.20؛  ٪93.24ية وأخيراً )المعدن

: اسود ايريوكروم تيتم إجراء دراسة مقارنة أخرى لإثبات أي من العمليات التالية هي الأكثر فعالية في تحطيم صبغة 

 الصوتي كهروفنتون،  (PEF) الضوئي كهروفنتون،  (EF) كهروفنتون،  (PF) الضوئي الفنتونالضوئي ،  التحلل

(SEF)   الضوئي الصوتي كهروفنتون، و(SPEF) . 

< SPEF >PEF >SEF >EFتمت ملاحظة ترتيب التدهور وأداء العمليات بناءً على كاشف فنتون على النحو التالي  

PF. 

 

، النفايات ، المحفزات الطبيعية ، التنمية  كهروفنتونالبيئة ، التدهور ، عمليات الأكسدة المتقدمة ،  الكلمات المفتاحية:

 المستدامة.
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Introduction générale 

        L’eau est la matière première la plus importante sur notre planète,  pour les êtres  

humains,  les  animaux,  les  plantes   et  les  microorganismes.  Pratiquement  tous les        

phénomènes vitaux de la biosphère sont liés à sa disponibilité. 

      De nos jours, la préoccupation concernant la pollution de l’eau est sérieusement   

pointée, les colorants synthétiques utilisés dans l’industrie textile, du cuir, des cosmé-

tiques, du papier, l'industrie pharmaceutique et alimentaire [1] sont l’un des facteurs ma-

jeurs de contamination de l'eau car ils contiennent des cycles aromatiques qui les rendent         

récalcitrants et difficile à dégrader [2]. De plus, l'utilisation excessive de colorants       

synthétiques (environ 0,7 million de tonnes de 10 000 colorants différents sont produits 

chaque année [3] est dangereuse pour la vie aquatique, ainsi que leurs produits qui      

pourraient représenter un plus grand risque, empêchant la pénétration de la lumière du 

soleil d'atteindre les couches inférieures [4] causant de la turbidité [5], des risques sur la 

santé humaine [6] ; de nombreux colorants sont identifiés comme toxiques et cancérigènes 

[7,8]. Le Noir Eriochrome T, un colorant azoïque a été choisi comme molécule modèle 

car il contient quatre cycles aromatiques, son produit Naphtaquinone est dangereux et 

cancérigène. Ce colorant est utilisé comme un indicateur dans les titrages complexomé-

triques, pour teindre la soie, la laine, le nylon [4], il est également utilisé dans la détermi-

nation spectrophotométrique des terres rares [9,10] ainsi que comme un indicateur de  

protéine [11]. 

     Différentes méthodes physiquo-chimiques et biologiques ont été utilisées pour dépol-

luer les environnements contaminés par les colorants. Ces méthodes éliminent partielle-

ment la pollution ou permettent son déplacement, ce qui conduit à un nouveau problème 

de     déchets concentrés. 

      Le développement des procédés d'oxydation avancée (POAs) qui ne nécessite pas 

énormement d’ajout de produits chimiques, a rendu l'élimination de la pollution par des 

colorants plus facile et plus efficace [12-15], car les principaux agents oxydants sont les 

radicaux hydroxyle (•OH). Les radicaux •OH sont des oxydants très forts (E = 2,8V versus 

ESH) [16]. Ces radicaux sont des espèces hautement oxydantes, ils attaquent la plupart 

des molécules organiques avec des constantes de vitesse généralement de l'ordre de 106-

109 L.mol-1.s-1 [17]. 

       Le procédé Fenton est l’un des POA les plus connus. Cependant, son application à 

grande échelle est limitée par quelques inconvénients. Tout d'abord, la cinétique de dé-
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gradation chute rapidement car la quantité d'ions ferreux consommés est supérieure à celle 

régénérées, puis la nécessité de séparer les boues de fer formées après traitement de neu-

tralisation [18] et enfin le coût relativement élevé de H2O2 [19]. Ces inconvénients peu-

vent être résolus en utilisant le procédé Electro-Fenton où la concentration de l'ion Fe2+ 

est maintenue presque constante par son électro-régénération à la réaction cathodique et la 

quantité initiale de Fe2+ introduite dans le réacteur est relativement faible, ce qui limite la 

formation de boue. De plus, H2O2 est généré in situ à la cathode. 

       De nombreuses études ont montré que l'Electro-Fenton est capable d'éliminer        

efficacement divers polluants tels que les colorants [20], les pesticides [21], les produits 

pharmaceutiques [22-24], les surfactants et autres polluants [25,26]. Malgré les résultats 

encourageants obtenus dans de nombreuses études sur le procédé Electro-Fenton, ce    

dernier reste relativement coûteux par rapport au procédé biologique. La recherche ré-

cente s'est concentrée sur l'amélioration de son efficacité et de sa pertinence, notamment 

en modifiant certains modes de fonctionnement des paramètres ; améliorations du maté-

riau d'électrode et de la configuration du réacteur, ainsi que du couplage avec d'autres 

méthodes de traitement telles que 3D-EF, bio-EF, photo-EF, sono-EF, sulfite-EF, pyrite-

EF et d’autres procédés hybrides [27]. 

     Afin de réduire le coût opérationnel associé à l'utilisation de produits chimiques, des 

alternatives pour remplacer le catalyseur FeSO4 par des matériaux naturels ou des déchets 

industriels contenant du fer, ont été envisagées.  

     L’objectif de cette étude est de montrer l'efficacité des catalyseurs : la pyrite et 

l’hématite naturelles ainsi que le sulfate de fer  récupéré (déchet) comme catalyseurs dans 

la dégradation du Noir Eriochrome T (NET) par le Electro-Fenton hétérogène. Les         

techniques MEB-EDX, DRX et FRX ont été appliquées pour caractériser les catalyseurs. 

L'efficacité des procédés sera comparée à celle du FeSO4-EF homogène. Les effets de 

certains paramètres de réaction sur l'efficacité du procédé ont été évalués. La dégradation 

du NET en termes de Demande Chimique en Oxygène (DCO) et d'efficacité d'élimination 

de la couleur a été également étudiée. 

Une étude comparative a été faite afin de démontrer l’ordre d’efficacité des procédés sui-

vants pour dégrader le colorant noir ériochrome T : Photolyse, Photo-Fenton, Electro-

Fenton, Photo-Electro-Fenton, Sono-Electro-Fenton, et le couplage Sono-Photo-Electro-

Fenton. 
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Cette étude vise à apporter aux chercheurs plus d’informations sur les procédés hybrides 

qui restent peu exploités bien que leur utilisation soit connue depuis un temps relative-

ment long. 

        Le travail présenté est composé de six chapitres: Le premier chapitre est consacré à 

des généralités sur les colorants. Le deuxième chapitre est dédié aux procédés 

d’oxydation avancée, le procédé Electro-Fenton sera détaillé dans la suite de ce chapitre 

ainsi que les procédés EF-hybrides, suivi d'un troisième chapitre qui présente des géné-

ralités sur les catalyseurs utilisés (Pyrite, Hématite et sulfate de fer récupéré).  

       Le quatrième chapitre décrira les méthodes expérimentales et les différentes     

techniques analytiques utilisées au cours de cette étude. 

       Le cinquième chapitre présentera la caractérisation par MEB-EDX, DRX et FRX 

des catalyseurs utilisé pour la dégradation hétérogène du Noire Eriochrome T par        

Electro-Fenton. 

      Dans la première partie du dernier chapitre, on présente les résultats obtenus sur 

l'étude de la dégradation homogène (par le sulfate de fer synthétique) et hétérogène (par 

les catalyseurs : Pyrite, Hématite et sulfate de fer récupéré) par le procédé Electro-Fenton. 

L'effet de différents paramètres expérimentaux sur le taux de dégradation et le taux de 

minéralisation par Electro-Fenton sera discuté.  

Dans la deuxième partie, on présente les résultats d’une étude comparative qui a été faite 

afin de démontrer l’ordre d’efficacité des procédés pour la dégradation du colorant noir 

ériochrome T : Photolyse, Photo-Fenton, Electro-Fenton, les procédés EF-hybrides : Pho-

to-Electro-Fenton, Sono-Electro-Fenton, et le couplage Sono-Photo-Electro-Fenton. 

Une conclusion générale clôturera cette thèse. 
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I.1 Généralités sur les colorants                      

Dans ce chapitre ;  nous présenterons des données bibliographiques sur différents types de 

colorants ainsi que les problèmes de pollution et de santé que peuvent engendrer ces   

substances. 

I.1.1 Définition  

Un colorant est une substance utilisée pour apporter une couleur à un objet à teindre. Cette 

propriété résultante d‘une affinité particulière entre le colorant et la fibre, est à l‘origine de 

principales difficultés rencontrées lors des traitements. En effet, selon le type 

d‘application et d‘utilisation, les colorants synthétiques doivent répondre à un certain 

nombre de critères: résistance à l‘abrasion, stabilité photolytique, résistance à l‘oxydation 

chimique (notamment aux détergents) et aux attaques microbiennes [1], les                   

caractéristiques propres aux colorants organiques accroissent leur persistance dans 

l‘environnement et les rendent peu disposés à la biodégradation [2]. 

I.1.2 Origine de la couleur  

C'est en 1876 que Witt [3] remarqua que les substances colorées renfermaient tout un 

groupement caractéristique qu'il appela chromophore. Il constata qu'en introduisant un 

chromophore dans un hydrocarbure (composé non coloré) celui-ci se colorait. Il devient 

donc un chromogène; c'est à dire une molécule plus ou moins fortement colorée. Les 

chromophores sont des groupes portant des doubles liaisons. Le tableau I.1 répertorie 

quelques chromophores identifiés par Witt. La présence d'un groupe chromophore (avec 

une double liaison chromophorique) est donc responsable de la coloration de la molécule. 

De plus si le chromogène possède un deuxième groupe appelé auxochrome alors il      

devient un colorant, les groupes auxochromes ont  la  propriété d'augmenter la coloration 

et permettent la fixation des colorants sur les substrats. 

Les chromophores sont donc des groupes aromatiques (systèmes π), conjugués (liaison π), 

comportant des liaisons non liantes (électron n) ou des complexes de métaux de transition 

[4]. 
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Tabl. I.1 Principaux groupes chromophores et auxochromes des colorants synthétiques, [1]. 

Groupes chromophores Groupes auxochromes 

N = N : groupe azoïque NH2 : Amino 

N = O : groupe nitroso NHCH3 : Methylamino 

C = O : groupe cétonique ou carbonyle N(CH3)2 : Demethylamino 

C = C : groupe vinyl OH: Hydroxyle 

C = S : groupe thio carbonyle OR: Alkoxyl 

C = S : Sulfure Groupes donneurs d‘électrons 

I.1.3 Nature des colorants  

Les colorants, composés chimiques colorés, naturels ou synthétiques, en générale        

organiques, qui ont la propriété de colorer durablement le support sur lequel ils sont    

appliqués dans certaines conditions. La terminologie industrielle moderne définit un         

colorant comme un produit contenant le colorant organique pur avec différents additifs et 

agents de coupage, qui facilitent son utilisation. Il existe deux types de colorants : 

I.1.3.1 Colorants naturels 

Il existe seulement une dizaine de colorants naturels, alors que l’on compte des milliers de 

colorants synthétiques. Les colorants naturels sont extraits des plantes, des arbres, des 

lichens ou insectes et des mollusques. Les colorants jaunes sont les plus nombreux. On 

rencontre deux catégories de colorants naturels : les colorants à mordant et les colorants 

de cuve, seuls les premiers sont peu solubles dans l’eau. 

I.1.3.1.1 Les colorants à mordant 

Un grand nombre de colorants naturels ne peut se fixer sur les fibres textiles qu’après  

traitement préalable de ces dernières. Ce traitement, dénommé mordançage, consistait à 

précipiter dans les fibres textiles des oxydes de certains métaux tels que Al, Fe, Co, Cr 

avec lesquels les colorants pouvaient ensuite former une laque insoluble solidement fixée 

à la matière textile. 

I.1.3.1.2 Les colorants de cuve 

Parmi les colorants naturels, l’indigo se distinguait par son mode d’application nécessitant 

la préparation d’une cuve, solution obtenue par réduction alcaline. L’expression cuve a été 

conservée pour désigner toute une série de colorants ayant caractéristique commune d’être 
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insoluble dans l’eau, mais de se solubiliser par réduction en leuco-dérivé possédant de 

l’affinité pour les fibres. 

I.1.3.2 Colorants synthétiques 

Les matières premières des colorants synthétiques sont des composés tels que le benzène, 

issu de la distillation de la houille. C’est pour cette raison que les colorants de synthèses 

sont communément appelés colorants de goudron de houille. A partir de ces matières 

premières, les intermédiaires sont fabriqués par une série de procédés chimiques, qui en 

générale, correspondent au remplacement d’un ou de plusieurs atomes d’hydrogènes du 

produit de départ, par des éléments ou des radicaux particuliers. 

I.1.4 Utilisation des colorants  

Les colorants présentent de nombreuses applications dans différents domaines [5]: 

 Industrie textile, fourrure et cuir. 

 Industrie du bâtiment : peintures et céramiques. 

 Industrie des plastiques. 

 Imprimerie : encres et teinture du papier.  

 Industrie pharmaceutique. 

 Industrie cosmétique. 

 Industrie agro-alimentaire. 

 Industrie pétrolière.  

 

I.1.5 Classification des colorants  

Les principes de classification rencontrés pour les colorants sont essentiellement basés sur 

leur structures chimiques et sur les méthodes d’application aux différents substrats      

(textiles, papier, plastiques, etc…). Le tableau I.2 résume la classification des colorants 

(chimique et tinctoriale) : 
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Tab. I.2 Classification des colorants [6]. 

Classification Colorants 

Classification chimique 

Les colorants azoïques 

Les colorants anthraquinoniques 

Les colorants indigoïdes 

Les colorants xanthènes 

Les phtalocyanines 

Les colorants nitrés et nitrosés 

Classification tinctoriale 

Les colorants acides (anioniques) 

Les colorants basiques (cationiques) 

Les colorants de cuve 

Les colorants directs 

Les colorants à mordant 

Les colorants réactifs 

Les colorants azoïques insolubles 

Les colorants dispersés 

Les colorants métallifères 

Les colorants au soufre 

Couleur d’oxydation 

Les colorants plastosolubles 

Les pigments 

A titre d’exemple nous citons les colorants azoïques qui sont les plus communément utili-

sés en raison de la présence du groupe azo (-N=N-) qui confère à ces produits chimiques, 

une certaine résistance à la  lumière, aux acides, aux bases et à l‘oxygène, propriétés sou-

haitées pour les vêtements [7]. 

On nomme azoïque les composés caractérisés par le groupe fonctionnel azo (-N=N-)   

unissant deux groupements alkyle ou aryles identiques ou non (azoïque symétrique et        

dissymétrique). Ces structures qui reposent généralement sur le squelette de l’azobènzene 

sont des systèmes aromatiques ou pseudo-aromatiques lies par un groupe chromophore 

azo (-N=N-). 
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L’introduction de groupes azo entre deux noyaux aromatiques déplace le spectre 

d’absorption du benzène vers les grandes longueurs d’onde de telle sorte que la couleur 

apparait (effet bathochrome) [6]. 

Notons que plus de 60% de la production mondiale en colorant est utilisé par les          

industries textiles et plus de la moitié de cette quantité est déversée dans les eaux         

réceptrices plus ou moins sans traitement [8]. Plus de 53% de colorants azoïques utilisés 

sont identifiés comme étant des composés stables, non biodégradables. En raison du    

caractère récalcitrant des colorants de synthèse et à la forte salinité des eaux usées       

contenant ces colorants, les procédés classiques de traitement biologique sont inefficaces. 

Sous conditions anaérobie, les colorants azoïques sont facilement réduits en amines            

aromatiques potentiellement dangereuses. Ces polluants s'accumulent dans la nature et 

peuvent avoir des effets nocifs pour la santé humaine et la vie aquatique (la faune et la 

flore). Les eaux usées contenant ces colorants sont connues pour être très résistantes à la 

plupart des techniques classiques biologiques de traitement des eaux usées [7]. La figure 

I.1 représente la structure d’un colorant azoïque.  

 

 

Fig. I.1 structure chimique du colorant azoïque 

 

I.2 Aspect toxicologique  

La contamination de l’écosystème par des colorants d’origine chimiques constitue une 

source sérieuse de toxicité due à leurs difficultés de se dégrader biologiquement par les 

micro-organismes. L’exposition permanente à ces substrats  provoque un danger sur 

l’Homme et son environnement. 
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I.2.1 Les dangers évidents  

I.2.1.1 Couleur, turbidité, odeur  

L’accumulation des matières organiques dans les cours d'eau génère l’apparition de    

mauvais goûts, prolifération bactérienne, odeurs pestilentielles et colorations anormales  

[9], ont évalué qu’une coloration pouvait être perçue par l’œil humain à partir de 5.10-6 

g/L. En dehors de l'aspect inesthétique, les agents colorants ont la capacité d'interférer 

avec la transmission de la lumière dans l’eau, bloquant ainsi la photosynthèse des plantes 

aquatiques. 

 

I.2.1.2 Sous-oxygénation   

Lorsque des charges importantes de matière organique sont apportées au milieu via des rejets 

ponctuels, les processus naturels de régulation ne peuvent plus compenser la consommation    

bactérienne d'oxygène [10], estime que la dégradation de 7 à 8 mg de matière organique par des 

micro-organismes suffit pour consommer l'oxygène contenu dans un litre d'eau. 

 

I.2.1.3 Eutrophisation  

Dite modification et dégradation des milieux aquatiques, liée en général aux différents 

ions évacués  dans le milieu naturel tels que le phosphate, utilisé comme détergent lors du  

processus d’ennoblissement [11] ou le nitrate libéré sous l’action des microorganismes sur  

les colorants [12]. Ces milieux ce caractérisent par une couleur d’eau intense, un pH rela-

tivement élevé, une teneur en matières en suspension (MES) élevé et une forte demande 

chimique en oxygène (DCO) [13]. Les colorants textiles ne sont pas biodégradables dans 

les conditions aérobies en raison de la complexité de leurs structures chimiques formées 

principalement de cycles aromatiques ; ce qui leur confèrent un caractère fortement 

toxique et récalcitrant [14]. La consommation de ces substances nutritives par les plantes 

aquatiques accélère leurs proliférations anarchiques et conduit à l’appauvrissement en 

oxygène par inhabitation de la photosynthèse dans les strates les plus profondes des cours 

d’eau et des eaux stagnantes [15]. 

 

I.2.2 Les dangers à long terme  

I.2.2.1 La persistance  

 Les colorants organiques synthétiques, en particulier azoïques, sont des composés très 

résistants à la dégradation biologique naturelle [2]. Cette  persistance est en étroite      

relation avec leur réactivité chimique : 
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 Les composés insaturés sont moins persistants que les saturés. 

 Les alcanes sont moins persistants que les aromatiques. 

 La persistance des aromatiques augmente avec le nombre de substituants. 

 Les substituants halogènes augmentent la persistance des colorants tels que 

les groupements alkyles. 

 

I.2.2.2 Bioaccumulation  

Se définit comme l’accumulation d’un contaminant dans les tissus d’un organisme vivant 

à la suite de son absorbtion à partir de son milieu de vie ou de sa consommation de proies 

contaminées.  

Les contaminants relâchés  dans l’environnement par l’être humain tel qu’un colorant 

peuvent être vénéneux. Cette substance potentiellement toxique absorbée par les orga-

nismes s’accumule si un de ces derniers ne dispose pas de mécanismes spécifiques, soit 

pour empêcher  la résorption d’une substance ou pour l’éliminer une fois qu’elle est ab-

sorbée. Les espèces qui se trouvent à l'extrémité supérieure de la chaîne alimentaire, y 

compris l'homme, se retrouvent exposées à des teneurs en substances toxiques pouvant 

être jusqu’à mille fois plus élevées que les concentrations initiales dans l'eau [16]. 

 

I.2.2.3 Sous-produit de la chloration  

Le chlore utilisé pour éliminer les microorganismes pathogènes réagit avec la matière 

organique pour former des trihalométhanes dont les concentrations peuvent atteindre   

plusieurs centaines de mg/L. Les sous-produits de chloration sont responsables du  déve-

loppement de cancers du foie, des poumons, des reins et la peau chez l’Homme [17]. 

 

I.2.2.4 Effet sanitaire nocif  

Plusieurs travaux de recherche sur les conséquences sur la santé humaine ont été  déve-

loppés [18]. En effet, des chercheurs [19] ont montré  que l’exposition chimique de l’être 

humain aux produits colorants induit des effets pathologiques respiratoire aigües ou chro-

niques et des effets cutanés allergiques très nombreuses et variées : les colorants issus de 

la chimie organique  sont de loin les plus nombreux,  par inhalation sous forme de pous-

sières ou par contacte cutané ils sont responsables, pour certains d’entre eux d’asthme, 

toux, expectoration, essoufflement, irritation oculaire et des dermites…etc. Ils peuvent 

libérer des substances cancérigènes : du fait de la présence de l’auramine, des amines 

aromatiques, ils sont possiblement cancérogènes vésicaux et pulmonaires, et même certai-
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nement pour quelques-uns de ces composés (benzidine, naphtylamine), la dichlorobenzi-

dine (DCB) est classée cancérogène par le centre International de recherche sur le Cancer 

(CIRC) [20]. 

 

I.3 Choix de colorant étudié  

I.3.1 Le Noir Eriochrome T (NET) 

Plusieurs études ont rapporté que plus de 100 000 colorants sont disponibles sur le marché 

mondial avec une production annuelle estimée à plus de 7.105 tonnes de colorants [21]. 

Dans cette étude la molécule cible utilisée est un colorant azoïque appartenant à la classe 

des colorants acides anioniques, correspondant à la formule brute C20H12N3Na.O7S dont la 

structure est représentée dans la figure (Fig. I.2). Les caractéristiques sont représentées 

dans le tableau I.3. Le NET a été choisi comme molécule modèle car il contient quatre 

cycles aromatiques, son produit Naphtaquinone est dangereux et cancérigène. Ce colorant 

est utilisé comme indicateur dans les titrages complexométriques, pour teindre la soie, la 

laine, le nylon [22], il est également utilisé dans la détermination spectrophotométrique 

des terres rares [23,24] ainsi comme un indicateur de protéine [25].  

 

 

 

 

 

Fig. I.2 Structure chimique du colorant NET. 
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I.3.2 Propriétés physico-chimiques  

Tab. I.3 Propriétés physico-chimiques du colorant NET.  

Rubriques Description 

Dénomination Noir Eriochrome T 

  

Nom de l’UICPA (4Z)-4-[(1-hydroxynaphthalén-2-yl- hydraziny-

lidène]-7-nitro-3-oxo Y-naphtalène-1-sulfonate 

de sodium 

  

Famille de colorant Azoïque 

  

Propriétés physiques Etat physique Solide 

Couleur Noir  

Odeur Inodore 

Solubilité dans 

l’eau 

~360 g/L à 20 °C 

   

Propriétés chimiques Formule C20H12N3NaO7S 

pH 10 

pKa pKa1=6,2, pKa2=11,6 à 25 °C 

Masse molaire 461,38 g/mol 

Densité globale ~800-1.600 kg/m3 

 

 
 

I.4 Méthodes de traitement des eaux polluées par des colorants 

I.4.1. Méthodes physiques 

I.4.1.1 Adsorption sur charbon actif  

Le charbon actif ou d'autres matériaux adsorbants peuvent être utilisés pour éliminer   

plusieurs colorants des eaux usées. Comme les colorants ne sont pas tous ioniques, la  

plupart des adsorbants ne peuvent pas réduire tous les colorants. Le charbon actif,       

adsorbant le plus communément utilisé pour la réduction de la couleur (à cause de sa   

capacité d'adsorption élevée), est capable d'adsorber la plupart des colorants [26-28].  

Toutefois, cette technique ne résout pas le problème, elle ne fait que déplacer la pollution 

de l'état liquide à l'état solide [29]. De plus, ces techniques, non destructives, nécessitent 

des opérations postérieures onéreuses de régénération et de post traitement des déchets 

solides [30].  

https://fr.wikipedia.org/wiki/Carbone
https://fr.wikipedia.org/wiki/Hydrog%C3%A8ne
https://fr.wikipedia.org/wiki/Azote
https://fr.wikipedia.org/wiki/Sodium
https://fr.wikipedia.org/wiki/Sodium
https://fr.wikipedia.org/wiki/Soufre
https://fr.wikipedia.org/wiki/Gramme
https://fr.wikipedia.org/wiki/Mole_(unit%C3%A9)
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I.4.1.2. Filtration membranaire  

La filtration sur membrane pilotée par pression hydraulique se décline en microfiltration, 

ultrafiltration, nanofiltration et osmose inverse. Parmi les quatre types de procédés, la 

nanofiltration et l'osmose inverse sont les plus adaptés à la réduction partielle de la      

couleur et des petites molécules organiques [31], mais l’osmose inverse reste la plus    

répandue [32]. La nanofiltration s’applique surtout au traitement des bains de teinture de 

colorants réactifs en agissant comme un filtre moléculaire, tandis que la microfiltration 

retient les matériaux colloïdaux tels que les colorants dispersés ou de cuve grâce à une 

"membrane écran" [33]. L'ultrafiltration ne s'applique qu'à la réduction de la DCO et des 

solides en suspension [34], et ne se montre réellement efficace qu’en combinaison avec la 

coagulation/floculation [30].  

 

I.4.1.3. Coagulation/floculation  

La coagulation/floculation est souvent appliquée pour le traitement des eaux usées de 

l'industrie de textile pour enlever davantage la demande chimique en oxygène (DCO) et la 

couleur avant d’un traitement biologique. Elle peut aussi être utilisée comme procédé 

principal de traitement [35]. Ce procédé est basé sur l'addition d'un coagulant qui va   

former des flocs avec les polluants organiques. Ces flocs sont ensuite éliminés par       

décantation et filtration. Les principaux coagulants utilisés pour déstabiliser les particules 

en suspension et produire des flocs, sont : le sulfate d'aluminium (alun) Al2(SO4)3.18H2O, 

l'aluminate de sodium NaAlO2, le chlorure ferrique FeCl3.6H2O, le sulfate ferreux 

FeSO4.7H2O, le sulfate ferrique Fe2(SO4)3.9H2O. Toutefois, ce procédé génère des     

quantités énormes de boues en fin de traitement, ce qui nécessite des investissements  

supplémentaires pour leur traitement en vue de valorisation [30].  

 

I.4.2 Méthodes chimiques 

Les techniques d'oxydation chimique sont généralement appliquées quand les procédés 

biologiques sont inefficaces. Elles peuvent être ainsi utilisées en étape de prétraitement 

pour  les  procédés  biologiques.  L'oxydation  chimique est souvent appliquée pour le 

traitement des eaux usées contenant des polluants non biodégradables et /ou toxiques et de 

fortes  concentrations que les autres procédés ne peuvent pas traiter ou transformer en 

produits biodégradables et/ou non toxiques. Ainsi, l'oxydation chimique se révèle un   

procédé efficace de traitement des eaux usées. On distingue:  

- les procédés classiques d'oxydation chimique.  
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- les procédés d'oxydation avancée (cette partie sera traitée en détail dans le chapitre II).  

Les procédés classiques d'oxydation chimique sont basés sur l'ajout d'un agent oxydant 

dans la solution à traiter. Les principaux agents oxydants sont:  

- Cl2: représente un oxydant moyennement fort et est utilisé pour le traitement des eaux 

usées ou plutôt pour la désinfection comme l’ozone. En revanche, ils présentent     

l'inconvénient de produire des sous-produits halogénés cancérigènes pour l'homme.  

- O2: il est considéré comme un oxydant modéré, le coût tolérable de ce procédé le rend 

fréquemment choisi.  

- H2O2: il est considéré parmi les oxydants les plus appropriés et les plus recommandés 

pour une grande variété de procédés, utilisé avec ou sans catalyseur. Toutefois, l'utilisa-

tion de cet oxydant seul n'est pas efficace pour la plupart des produits organiques.  

- O3: c'est un oxydant très fort qui a presque le même avantage que l'oxygène ou le      

peroxyde d'hydrogène. Le problème majeur lié à l'utilisation de cet oxydant est son     

instabilité, d’où la nécessité de production sur le site.  

Il a été observé que l'oxydation chimique avec l'un de ces oxydants n'est pas toujours  

efficace pour le traitement des polluants organiques persistants. Dans ce cas, on fait appel 

aux procédés d'oxydation avancée [30].  

 

I.4.3 Méthodes biologiques 

Les procédés d’épuration par voie biologique sont basés sur la biotransformation         

microbienne des colorants. En outre, la majorité des colorants sont très stables et non  

biodégradables. Néanmoins, beaucoup de recherches ont démontré la biodégradation   

partielle ou complète des colorants par voie biologique [36,37]. Si ces techniques sont 

adaptées à un grand nombre de polluants organiques, elles ne sont pas toujours            

applicables sur les effluents industriels en raison des fortes concentrations de polluants, de 

leur toxicité qui entraînerait la mort des microorganismes ou de leur très faible             

biodégradabilité. De plus, ces techniques génèrent des quantités importantes de boues 

biologiques à retraiter. Selon Loehr [38], la biodégradation est favorable pour les eaux 

usées présentant un rapport DCO/DBO5 > 0,5, par contre elle est très limitée lorsque ce 

rapport dépasse 0,2.   

Le rapport DBO5/DCO, appelé degré de dégradation biochimique, sert de mesure pour la 

dégradation biochimique des polluants dans les eaux usées. 
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Les eaux usées biorécalcitrantes nécessitent alors d'autres techniques d'épuration. Parmi 

les choix basés sur l'oxydation des polluants, plusieurs possibilités s'offrent pour ce genre 

de situation, telles que l'incinération, l'oxydation par voie humide, ainsi que les procédés 

d'oxydation avancée (POAs). Au regard des deux premières, les POAs ont l'avantage de 

pouvoir fonctionner à température ambiante et en condition de pression normale. De plus, 

les potentialités offertes par ceux-ci peuvent être combinées avec un traitement biologique 

en procédant, en aval ou en amont de ce dernier, à une dégradation oxydante des subs-

tances toxiques réfractaires. En effet, l’inconvénient majeur est leur coût relativement 

élevé comparé à un traitement biologique. Dès lors, quand les produits intermédiaires 

d'oxydation peuvent être facilement biodégradés, il est alors recommandé de coupler ces 

procédés avec des procédés biologiques, cela afin de réduire les coûts de traitement. 

Cependant, l'incinération et l'oxydation par voie humide sont inévitables lorsque la charge 

polluante devient trop élevée. En effet, les effluents ayant une demande chimique en oxy-

gène (DCO) importante nécessitent une quantité considérable de réactifs et par consé-

quent, comme le montre la Figure. I.3, seul des rejets avec des valeurs de DCO inférieures 

à 10 g.L-1 peuvent être traités par les POAs [30]. 

 

 

Fig. I.3 Aptitude de diverses technologies de traitement des eaux usées selon leur teneur 

en DCO [39]. 
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I.5 Les procédés d’oxydation avancée  

Des méthodes chimiques, et plus récemment électrochimiques, ont été proposées pour, 

soit transformer les polluants organiques en composés moins toxiques qui pourront par la 

suite subir un traitement biologique, soit minéraliser totalement ces polluants. Il s’agit, la 

plupart du temps, des procédés d’oxydation avancée (POAs) que nous allons détailler 

dans le prochain chapitre. La particularité de ces procédés tient en la génération dans le 

milieu aqueux d’entités très réactives et très oxydantes, les radicaux hydroxyle °OH [30].  
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II. Les Procédés d’oxydation avancée  

Au cours des trois dernières décennies, des efforts de recherche ont été déployés pour 

développer  des  technologies  plus   efficaces   pour  éliminer  totalement  les  polluants 

organiques persistants des eaux usées. Dans ce contexte, les procédés d'oxydation avancée 

(POAs) ont acquis une grande importance [1]. Ils conviennent pour le traitement des eaux 

usées lorsque la DCO ≤ 5 g.L-1, l’oxydation humide est optimale pour des valeurs de 

DCO comprises entre 20 et 200 g.L-1 et au-delà de 200 g.L-1 l’incinération se révèle être la 

technique la plus efficace [2]. 

Les POAs sont basés sur la production in situ des radicaux hydroxyle hautement réactifs 

(•OH) qui réagissent de manière non sélective avec la plupart des matières organiques, 

pouvant dégrader même des composés très récalcitrants [3], Il faut signaler que d’autres 

espèces  réactives  de  l’oxygène, telles  que  les  radicaux  peroxyle, hydroperoxyle et 

superoxyle peuvent également avoir un pouvoir oxydant sur la matière organique [2]. 

Les POAs les plus courants sont H2O2 avec rayonnement UVC (H2O2/UVC), les proces-

sus basés sur l'ozone (O3, O3/UVC, O3/H2O2 et O3/H2O2/UVC), les processus basés sur le 

dioxyde de titane (TiO2/UV et TiO2/H2O2/ UV) et les méthodes basées sur la réaction de 

Fenton (Fenton – Fe2+/H2O2, Photo-Fenton (PF) – Fe2+/H2O2/UV et Electro-fenton) [4,5]. 

Ces  méthodes  de  traitement  constituent  des  procédés  destructifs  qui  ont  pour  but  la 

minéralisation totale des polluants en CO2, H2O et composés inorganiques. Si la charge 

polluante est trop élevée ou le débit est trop important pour une minéralisation totale, elles 

visent au moins à réduire la concentration des polluants. Comme tout procédé industriel, 

ces techniques offrent de nombreux avantages et présentent cependant certains inconvé-

nients : 

En effet, ces méthodes fournissent une solution complète à l’abattement de la pollution 

aqueuse  et  ne  sont  pas  concernées  par  des  problématiques  d’élimination  de  déchets 

secondaires  ou  concentrés  (filtrats, adsorbats, boues biologiques, etc.). De plus, elles 

fonctionnent à température et pression ambiante et sont capables de traiter des débits et 

compositions variables. Cependant, les procédés d'oxydation avancés demandent souvent 

un  investissement  et  des  coûts  opérationnels  plus  élevés  que  pour  un  traitement 

biologique. L’efficacité  de  ces  procédés  dépend  de  nombreux  paramètres  tels  que  la 

concentration en oxydant, l’intensité de la lumière UV, le pH, la température, etc. La 

composition du milieu doit également être prise en compte. 
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II.1 Procédés photochimiques 

Les rayonnements ultraviolets sont très utilisés dans le traitement des eaux, soit seuls, soit 

combinés à des systèmes oxydants, principalement le peroxyde d’hydrogène, l’ozone, le 

réactif de Fenton ou les semi-conducteurs. 

 

II.1.1 Irradiation UV (la photolyse) 

La photolyse est un phénomène qui consiste en l’absorption, par une molécule, d’une  

radiation électromagnétique de longueur d’onde appropriée,  avec pour conséquence, 

création  d’un  état  électroniquement  excité  de  la  molécule  qui  pourra  alors  subir  

une transformation chimique directe en produit stable, ou conduire à un intermédiaire 

réactif  capable  d’amorcer  une réaction thermique ; cependant, un tel état excité peut 

également dissiper son  énergie  sans  changement chimique du réactif, ce qui conduit à 

un  processus dit photophysique de désactivation. De nombreuses molécules sont, soit 

directement détruites par photolyse, soit activées par les photons. Cependant, certains 

produits d’oxydation formés sont parfois plus toxiques que les composés parents [6]. 

Plusieurs paramètres sont à prendre en compte pour assurer une oxydation efficace lors 

d’un traitement par photolyse ; en l’occurrence, la nature des contaminants à dégrader, la 

longueur d’onde du rayonnement et l’état du composé : gazeux, dissous ou adsorbé [7]. 

La composition de la matrice joue également un rôle important. En effet, des effets de 

compétition, ou à l’inverse de synergie, peuvent être observés en présence de plusieurs 

composés organiques initiaux. Par conséquent, les résultats obtenus en laboratoire, sur des 

eaux de composition donnée, doivent par la suite être validés sur des eaux réelles (eaux de 

surface,  souterraines,  ou usées).  Enfin, il  convient de prendre en compte, dans toute 

réaction de photolyse, la compétition possible des sous-produits d’oxydation sur 

l’absorption des photons et la consommation d’oxygène ou de radicaux [8]. 

 

II.1.2 UV / H2O2 

Une  nette  amélioration  de  l’efficacité  d’oxydation  d’un  traitement par photolyse 

(photolyse combinée), a été constatée lors de l’ajout de peroxyde d’hydrogène au milieu. 

Il se produit alors une photolyse du peroxyde d’hydrogène, donnant lieu à la formation de 

radicaux hydroxyle ; par absorption des longueurs d’onde UV de 200 à 280 nm [9-11]. 

Cette production efficace et rapide de radicaux libres permet d’initier des mécanismes 

radicalaires (Fig. II.1). 
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Fig. II.1 Mécanisme réactionnel du procédé H2O2/UV [8,13]. 

 

Etant  donné  que  la  vitesse  de  l’oxydation  chimique  du  contaminant  est  limitée  par 

la formation des radicaux hydroxyle, il est, donc, important d’opérer dans des conditions 

qui permettent une photolyse efficace du peroxyde d’hydrogène. Ce procédé est influencé 

par  plusieurs  paramètres, en  l’occurrence : la  structure  chimique  du  contaminant, la 

concentration en peroxyde d’hydrogène, l’intensité de la lumière UV, le pH de la solution. 

Ainsi, une augmentation de la concentration initiale en H2O2 et de l’intensité de la lumière 

UV conduisent à un accroissement de la vitesse d’oxydation, car une concentration plus 

élevée en •OH est générée en solution. Cependant, à des concentrations trop élevées en 

peroxyde  d’hydrogène, il  peut  y  avoir  consommation  des  radicaux  hydroxyle  par  le 

peroxyde d’hydrogène en excès. 

Comme tout procédé, le procédé UV/H2O2 possède des avantages et des inconvénients 

divers [12], entre autres : 

- Dégradation d’une plus large variété de polluants que la simple photolyse. 

- Procédé coûteux. 

- Minéralisation incomplète dans les conditions testées. 

- Les  sous-produits  d’oxydation  formés  présentaient  une  certaine  mutagénèse  et  

toxicité [8]. 



Chapitre II                                                                              procédés d’oxydation avancés 

 

 25 

II.2 Procédés utilisant l’ozone  

II.2.1 l’ozonation (O3) 

L’ozone constitue un oxydant très puissant, son potentiel rédox étant de 2,07 V/ENH (à 

25°C). L’ozone moléculaire est capable d’oxyder de nombreux composés organiques, 

d’où son utilisation dans le traitement des eaux. Mais, en raison de son instabilité, l’ozone 

doit être généré sur site, juste avant son utilisation. L’ozone peut être produit, soit à partir 

de l’oxygène pur, soit à partir de l’air (éventuellement enrichi en oxygène) avec un ren-

dement environ deux fois plus faible. 

Le   procédé   d’ozonation  et  le  mécanisme  réactionnel  correspondant, a  fait  l’objet  

de plusieurs travaux traitant la décoloration des eaux contenant des colorants synthétiques 

[14,15]. Il a été constaté aussi, que l’ozone décompose efficacement les colorants 

azoïques  résiduaires  des  eaux  usées  issues  des  unités  textiles; tandis  que, certains 

composés demeurent réfractaires à une oxydation directe par l’ozone, alors qu’ils sont 

susceptibles de réagir avec les radicaux •OH. Par conséquent, en traitement des eaux, 

l’ozonation  est  de  préférence  mise  en  œuvre  dans  des  conditions  qui  favorisent  les 

mécanismes radicalaires, c’est-à-dire la décomposition de l’ozone. Pour cela, l’ozone est 

le plus souvent combiné, soit à une irradiation UV, soit au peroxyde d’hydrogène, soit à 

une combinaison des deux. 

 

II.2.2 O3 / H2O2 

L’ajout de H2O2 permet de faciliter la formation des radicaux dans le milieu. En fait, 

l’accélération de la décomposition de l’ozone aqueux par H2O2 a été initialement observée 

par Weiss (1935) [16]. Pour cette raison, le couplage O3/H2O2, plus souvent cité sous le 

nom de procédé Peroxone, est très utilisé dans le traitement des eaux de surface et des 

eaux souterraines. Son utilisation est particulièrement appropriée pour le traitement des 

eaux qui sont relativement imperméables aux UV. 

 

II.2.3 O3 / UV 

Depuis les années 1970, le procédé O3/UV (Fig. II.2) n’a cessé de s’améliorer et de 

s’appliquer dans le traitement des eaux. Ce procédé permet, efficacement, la destruction et 

l’oxydation des composés organiques toxiques et réfractaires, des bactéries et des virus 

existants dans l’eau. 

Ce procédé est également utilisé pour la décoloration de l’eau dans l’industrie du papier.  
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Fig. II.2 Mécanismes réactionnels des procédés O3/UV [8,13]. 

 

II.2.4 O3 / H2O2 / UV 

L’ozonation  couplée  à  la  fois  au  rayonnement  UV  et  au  peroxyde  d’hydrogène  a 

été récemment étudié par Peyton, 1990. En comparaison avec le procédé O3/UV, 

l’addition de H2O2 conduit à une nette accélération de la réaction due à la production do-

minante des radicaux  •OH  [17]. Ce   procédé   assure   une   meilleure   décomposition   

de   l’ozone,  relativement aux deux procédés précédents, d’où une meilleure génération 

des radicaux, en particulier du radical hydroxyle. 

Ce  procédé  peut, en  particulier, être  utilisé  pour  le  traitement  des  eaux  usées  de  pH 

variables, colorées ou troubles. Toutefois, comme tout procédé mettant en œuvre l’ozone, 

ses  performances  sont  étroitement  liées  à  une  dissolution  efficace  du  gaz  O3  dans 

la  solution  aqueuse. En  outre, le  coût  global  de  ce  procédé  est  très  élevé, et  son 

application reste donc limitée à des cas bien spécifiques [8]. 
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II.3 Procédés basés sur l’utilisation de semi-conducteurs : la photocatalyse 

La photocatalyse hétérogène qui fait partie des POAs apparaît comme une technique 

fiable, qui ouvre des perspectives en matière de traitement de polluants dans des effluents 

gazeux  et  liquide. En  effet, l'activation  du  semi-conducteur, sous  une  irradiation  UV 

(λ < 400 nm) permet la génération de radicaux libres •OH à partir de l'eau. Ces radicaux 

libres pourront alors réagir avec les polluants à dégrader, la photocatalyse solaire s'impose 

progressivement  comme  une  technologie  alternative  pour  la  dépollution  de  l'eau  ou 

on utilise une ressource illimitée et non coûteuse : la lumière solaire [8]. 

 

II.4 Procédés basés sur le réactif de Fenton 

Bien que le réactif de Fenton ait été découvert à la fin du 19ème siècle, son application 

comme   procédé   d’oxydation   pour   détruire   des   composés   toxiques   n’a   pas   été  

expérimentée avant la fin des années 1960. Le système de Fenton classique consiste en un 

simple  mélange  de  deux  réactifs, le  fer  ferreux  et  le  peroxyde  d’hydrogène. 

D’autres  systèmes  Fenton  ont  été  développés  ces  dernières  années  pour  améliorer 

les performances de ce procédé, et réduire le coût d’utilisation dans certains cas. Il s’agit 

des procédés Photo-Fenton et Electro-Fenton. 

 

II.4.1 Fe2+ / H2O2 

Les  radicaux  •OH  générés  par  la  réaction  de  Fenton  peuvent  dégrader  les  polluants 

organiques dissous dans l’effluent à traiter par une réaction d’oxydoréduction classique, 

D’autre  part, le  fer  ferrique  généré  peut  réagir  avec  le  peroxyde  d’hydrogène  pour 

régénérer le fer ferreux : 

Cette seconde réaction est cinétiquement moins rapide que la première, et présente un 

optimum  en   milieu acide. L’étape   limitante  est  la  formation  initiale   d’un  complexe 

hydroperoxyde du fer(III) (Fe(OOH)2+), en milieu très acide, alors qu’en milieu acide 

dilué ou neutre le fer(III) a tendance à s’hydrolyser. 

La  présence  de  grandes  quantités  initiales  en  réactifs  réduit  l’efficacité  du  système 

Fe2+ / H2O2   car   à   la   fois   H2O2   et  le  fer(II)  peuvent  réagir  avec  les  radicaux  

hydroxyle formés. C’est pourquoi certains procédés ont été développés afin de limiter les 

quantités de fer ajoutées, tout en assurant une régénération efficace du fer et limiter ainsi 

le coût du traitement (procédés Photo-Fenton et Electro-Fenton) [8,18].  
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II.4.2 Photo-Fenton 

Le procédé Photo-Fenton est actuellement le plus étudié, relativement au procédé Fenton. 

En  effet, en  présence  d’un  rayonnement  UV  (λ>300 nm), l’efficacité  du  procédé  de 

Fenton est grandement améliorée. 

L’irradiation UV (λ> 300 nm) d’un tel système (Fe3+/H2O2/UV) permet de générer in situ 

le fer(II), qui  réagit  alors  de  suite  avec  le  peroxyde  d’hydrogène  pour  produire  des 

radicaux hydroxyle, régénérant ainsi le fer(III) dans le milieu. On parle dans ce cas de 

procédé Photo- Fenton [19]. Ce système présente l’avantage de limiter les réactions de 

compétition qui consomment des radicaux et du fer(II). 

Le fer(III) en présence de peroxyde d’hydrogène forme un complexe en milieu très acide : 

Sous l’effet des photons, ce complexe génère dans le milieu du fer(II) qui, par réaction 

avec le peroxyde d’hydrogène présent, permet la production de radicaux hydroxyle [8]. 

 

II.4.3 Electro-Fenton 

Récemment, des procédés  électrochimiques  (souvent  appelés  Electro-Fenton)  ont  été 

développés afin de générer in situ le fer (II) et/ou le peroxyde d’hydrogène dans le milieu. 

En choisissant judicieusement le potentiel imposé à la cathode, il est possible de réduire le 

fer (III) et produire du peroxyde d’hydrogène à partir de l’oxygène dissous. Une fois dans 

le milieu, les réactifs assurent la formation des radicaux hydroxyle selon la réaction de 

Fenton. 

Ce procédé présente donc l’avantage de minimiser en théorie les réactions de compétition 

qui  consomment  des  radicaux  hydroxyle, en  produisant  dans  le  milieu  en  continu 

les réactifs nécessaires. Plusieurs types d’électrodes ont été utilisés [20,21]. La réduction 

du fer(III) a souvent été réalisée sur des cathodes en carbone [8]. 

 

II.5 Les Procédés d’oxydation avancée électrochimiques (POAEs) : 

Au    cours    des    deux    dernières    décennies, les    procédés    d'oxydation    avancée   

électrochimiques (POAEs) (Tab. II.1) ont attiré de plus en plus l'attention en tant que 

classe  prometteuse  des POAs [22-24]. Le  plus  simple  et  connu  POAEs  est  l'oxyda-

tion      anodique (OA), où les matières organiques peuvent être directement oxydées à la 

surface de  l'anode  par  transfert  d'électrons et/ou indirectement oxydées par •OH faible-

ment physisorbé à la surface de l'anode et/ou des agents à la solution en vrac tels que le 

chlore actif, O3, persulfates et H2O2 [25,26]. Lorsque l'OA est effectuée avec l'électro-

génération cathodique de H2O2, le processus est appelé oxydation anodique avec H2O2 
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électro-généré (OA-H2O2) [27]. La  production  électrochimique  de  H2O2  avec  l'ajout  

de  Fe2+  est  à l'origine du procédé Electro-Fenton (EF) commun et largement étudié, dans 

lequel des •OH supplémentaires sont produits en masse à partir de la réaction de Fenton. 

 

 Tab. II.1 Les POAEs les plus connus et leurs principales réactions [28]. 

 

II.5.1 Le procédé Electro-Fenton 

Le réactif de Fenton classique est un mélange de H2O2 et Fe2+, découvert par Fenton [29] 

et clarifié plus tard par Haber et Weiss. Il conduit à la formation du puissant •OH par la 

réaction dite de Fenton (Eq. II.1) [30]. 

Fe2++ H2O2 → Fe3+ + •OH + OH−                (Eq. II.1) 

Sun et Pignatello ont montré que la réaction de Fenton peut être appliquée efficacement à 

un pH acide de 2,8 à 3,0 [23]. Pour la plupart des solutions aqueuses, la précipitation n'a 

pas encore lieu. Au-delà de H2O2, Fe3+ peut être réduit en Fe2+ via l’équation (Eq. II.2) et 

(Eq. II.3) [30]. 

Fe3++ H2O2 → Fe2+ + HO•
2 + H+                 (Eq. II.2) 

Fe3+ + HO•
2 → Fe2++ O2+ H+                       (Eq. II.3) 

Les deux équations (Eq. II.2) et (Eq. II.3) sont beaucoup plus lentes que la réaction de 

Fenton (Eq. II.1). De plus, l'équation (Eq. II.2)  piège  H2O2  pour  générer  HO2
•, qui  

présente  un  pouvoir  d'oxydation beaucoup plus faible que •OH, et peut donc être consi-

déré comme une réaction parasite concurrente de la réaction de Fenton (Eq. II.1) [31]. 

D'autres réactions parasites (Eq. II.4) et (Eq. II.5)   peuvent   également   se   produire   en   

 

Oxydation Anodique (OA) 

 

Oxydation de l’eau à la surface de l’anode: M + H2O → M(•OH) 

+ H+ + e- 

 

Oxydation Anodique avec 

H2O2 électro-généré (OA- 

H2O2) 

Réaction d’OA 

+ 

H2O2 électro-généré à la cathode : O2(g) + 2H+ + 2e- → H2O2 

 

 

Electro Fenton (EF) 

Réaction d’OA, OA- H2O2 

+ 

Réaction de Fenton : Fe2++ H2O2 → Fe3+ + •OH + OH− 

Réaction de Fe3+  en  Fe2+ à  la cathode : Fe3+ + e-  → Fe2+ 
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présence   de   H2O2   et   Fe2+   en  excès,  respectivement, et, en conséquence, le rapport        

[H2O2]/ [Fe2+] doit être optimisé pour chaque cas particulier [2]. 

H2O2 + •OH→ H2O + HO• 2                        (Eq. II.4) 

Fe2+ + •OH → Fe3++ OH−                             (Eq. II.5) 

Certains des inconvénients majeurs du procédé Fenton classique, dans lequel le réactif 

chimique de Fenton est ajouté à la solution, sont liés à : 

(i) le coût et les risques associés à la fourniture, au stockage et au transport de H2O2. 

(ii)  l'utilisation de grandes quantités de fer avec formation supplémentaire de boues 

de fer qui doivent être éliminées et correctement traitées à la fin du traitement. 

(iii)  l'opération   à   pH   acide, ce    qui   entraîne   généralement   la   nécessité   

d'une   acidification et d'une neutralisation ultérieure.  

Pour surmonter certains de ces inconvénients et augmenter l'efficacité de l'élimination des 

polluants, des POAEs basés sur la réaction de Fenton ont été développés. 

Le processus Electro-Fenton (EF) est le POAE le plus connu et le plus populaire basé sur 

la chimie de réaction de Fenton et il a été développé et largement appliqué au cours des 15 

dernières années (Fig. II.3). Il comprend : 

(i) L'électro-génération in situ et continue de H2O2 au niveau d'une cathode carbonée 

alimentée en oxygène pur ou en air via l'équation (Eq. II.10). 

(ii)  L'addition de Fe2+catalyseur à la solution. 

(iii)  La réduction cathodique de Fe3+ en Fe2+ par l’équation (Eq. II.6), avec pour    

conséquence une production continue de réactif de Fenton [31]. 

   Fe3+ + e− → Fe2+                                       (Eq. II.6) 
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Fig. II.3 Représentation schématique de la production électrochimique des radicaux hy-

droxyles par le procédé Electro-Fenton [2]. 

 

Lorsqu'une  cellule  non  divisée  est  utilisée, le  procédé  EF  compte  également  sur  les 

espèces  réactives de l’oxygène (ERO) produites à l'anode, principalement M(•OH). En ce 

qui concerne les rendements, on peut distinguer deux versions majeures d'EF basées sur la 

nature  du  matériau  de  la  cathode, à  savoir  EF  avec  électrode  à  diffusion  d'air  en 

carbone-PTFE   (polytétrafluoroéthylène)   et   EF   avec   CF   (fibre de carbone),  qui  

représentent  deux  comportements  extrêmes. Dans  le  premier  processus, de  grandes 

quantités de H2O2 sont accumulées dans le milieu avec une faible régénération de Fe2+ à 

partir de l'équation (Eq. II.6), alors que dans le second, le Fe3+ est continuellement trans-

formé en Fe2+ en  raison  de  la faible  électro-génération  de  H2O2  à  la  cathode  en  

fibre  de   carbone CF [32].  

 

II.5.2 Influences des paramètres opératoires sur le procédé Electro-Fenton  

 La dégradation des polluants organiques en solution aqueuse par (EF) dépend de divers 

paramètres  opérationnels  tels  que  la  concentration  initiale  en  matières  organiques, la 

nature  de  l'électrolyte  support, la  densité  de  courant (i), la vitesse  d'agitation  ou  le 

débit de  liquide, température  et  le pH. Lorsque  des  cathodes  en  carbone  sont  utili-

sées  pour l'électro-génération de H2O2 dans le procédé (EF), le débit d'alimentation en 
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oxygène ou en air influence également l'efficacité du procédé, ainsi que la concentration 

initiale de fer totale dissous [FDT]0 en fonction de la réaction de Fenton. 

 

II.5.2.1. Concentration initiale en matières organiques 

Les  solutions  avec  une  concentration  initiale  en  matières  organiques  plus  élevée 

nécessitent des temps de traitement plus longs pour atteindre un degré de dégradation 

donné, comme  l'ont  rapporté  de  nombreux  auteurs  [33,34]. Il  est  consensuel  que 

l'utilisation de teneurs  initiales plus élevées en polluants entraîne l'élimination de plus de 

quantités de polluants par unité de temps, c'est-à-dire des taux d'élimination des polluants 

plus   élevés   [35,36]. Cela   peut   être   attribué   à   une   oxydation   plus   rapide   des  

matières   organiques   avec   •OH, inhibant   les   réactions   parasites   comme   les   

équations (Eq. II.4) et (Eq. II.5).  

 

II.5.2.2. Nature et concentration des électrolytes support  

Des électrolytes support sont utilisés pour la dégradation de composés modèles afin de 

permettre  le  passage  du  courant  électrique. En  outre, l'efficacité  des  POAEs  pour 

l'assainissement des effluents réels peut être améliorée par l'ajout d'ions, non seulement 

pour  produire  un  meilleur  flux  de  courant  électrique, mais  également  pour  fournir 

l'électro-génération d'agents oxydants forts [37]. Sulfate de sodium (Na2SO4), chlorure de 

sodium (NaCl), chlorure de potassium (KCl), perchlorate de sodium (NaClO4), nitrate de 

sodium (NaNO3)  et  le  carbonate  de  sodium (Na2CO3)  sont  des  électrolytes  support 

communs. La  nature  de  l'électrolyte  support  peut  fortement  affecter  la  cinétique  de 

dégradation car la présence de certains ions en solution peut conduire à la consommation 

de H2O2 comme cela arrive en présence de SO4
•−via l’équation (Eq. II.7) et (Eq. II.8). 

SO•−
4 + H2O2 → SO2−

4 + H+ +HO•
2          (Eq. II.7) 

SO•−
4 + HO•

2 → SO2−
4 + H+ + O2              (Eq. II.8) 

Pour le procédé EF, la majorité des études ont utilisé Na2SO4 comme électrolyte support, 

Fan et al [38],  ont  trouvé  une  capacité  de  décoloration  dans  l'ordre  Na2SO4> Na-

NO3> Na2CO3. D’autres ont aussi observé une efficacité plus élevée en utilisant Na2SO4 

[39]. En   termes   de   minéralisation, la   supériorité   du   Na2SO4   sur  le  NaCl  est  

consensuelle [40,41]. 
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II.5.2.3 Densité du courant  

Une constante i (en A.m−2 ou mA.cm−2) est fournie à la cellule lorsqu'elle fonctionne en 

mode galvano-statique. Habituellement, les POAEs fonctionnent en mode galvano-

statique. La densité de courant (i) est un paramètre clé car il régule la quantité des espèces 

oxydantes produites, contrôle les quantités de M (•OH) électro-générées via l'équation 

(Eq. II.9). 

Pour les POAEs avec électro-génération de H2O2, il régule également la quantité de H2O2 

électro-générée via l'équation (Eq. II.10). Dans le cas des POAEs basés sur la réaction de 

Fenton, (i) définit  l'étendue  de  la  régénération  cathodique  Fe3+  à  Fe2+  via  l’équation 

(Eq. II.6),  qui,  parallèlement à la régulation de l'électro-génération de H2O2, détermine la 

quantité de •OH dans  la  masse  produite  à  partir  de  la  réaction  de  Fenton (Eq. II.1). 

En  général, le  taux de dégradation  des polluants augmente avec l'augmentation de (i) 

pour tous les POAEs, car  plus  d'espèces  oxydantes  se  forment  à  un  moment  donné  

[42,43]. Cependant,   ce paramètre ne peut pas être augmenté  indéfiniment car le taux de 

réactions parasites est également favorisé, entraînant une diminution de l'efficacité du 

courant et une élimination des polluants similaire ou même inférieure à celle d'une valeur 

(i) inférieure. Les réactions parasites peuvent impliquer :  

(i)  la réduction électrochimique de H2O2 (dans une cellule divisée) via l'équation 

(Eq. II.11),  

(ii)  l'oxydation électrochimique de H2O2 (dans une cellule non divisée) selon les 

équations (Eq. II.12) et (Eq. II.13),  

(iii)  la réaction de H2O2 avec Fe3+ via l’équation (Eq. II.2), et  

(iv)  la   destruction   de  •OH  avec  H2O2  et  Fe2+  via  l’équation (Eq. II.4)  et  (Eq. 

II.5),       respectivement. 

M + H2O → M(•OH) + H+ + e−                   (Eq. II.9) 

O2(g) + 2H+ + 2e− → H2O2                         (Eq. II.10) 

H2O2 + 2H+ + 2e− → 2H2O                         (Eq. II.11) 

H2O2 → HO•
2 + H+ + e−                                        (Eq. II.12) 

HO•
2 → O2 + H+ + e−                                               (Eq. II.13) 

 

II.5.2.4 Vitesse d'agitation ou débit du liquide 

La vitesse d'agitation de la solution dans les réacteurs à réservoir et le débit du liquide 

dans  les cellules à écoulement doivent être régulée pour obtenir une homogénéisation 



Chapitre II                                                                              procédés d’oxydation avancés 

 

 34 

rapide  de  la  solution  traitée, éviter  le  dépôt  de  solides  et  assurer  un  transfert de 

masse approprié des polluants vers les électrodes.  

 

II.5.2.5 Température 

Les POAEs basés sur la réaction de Fenton peuvent compter sur la régénération plus ra-

pide de Fe3+ en Fe2+ par des réactions thermiques (Eq. II.2), (Eq. II.3) et (Eq. II.14) pour 

une température plus élevée, qui a été signalée comme la cause principale de 

l’augmentation de la cinétique de dégradation avec la température [44]. 

Fe3+ + O•−
2 → Fe2++ O2                        (Eq. II.14) 

 La température peut également être un paramètre limitant pour les POAEs avec électro 

génération de H2O2 en raison de la diminution de la concentration en oxygène dissous 

pour  des  températures  plus  élevées, avec  pour  conséquence  une  baisse  du  taux  de 

formation  de  H2O2. Pour  cette  raison, les  processus  avec  du H2O2  électro-généré sont 

généralement  effectués à température ambiante (20-30◦C). Les températures supérieures à 

35◦C doivent être prises avec précaution [45]. De plus, la décomposition thermique de 

H2O2 en eau et oxygène (espèces inactives) peut se produire dans une large mesure pour 

des températures  supérieures à 50◦C [46]. A noter que les réactions thermiques (Eq. II.2), 

(Eq. II.3) et (Eq. II.14) peuvent également  conduire à la décomposition de H2O2, avec 

formation d'espèces moins réactives. 

 

II.5.2.6 pH 

La meilleure valeur de pH pour le processus EF est en général proche de 3,0 [33,47], 

principalement en raison de :  

(i) l'absence de précipitation du fer (Fig. II.4). 

(ii) l'absence d'espèces de carbonate et de bicarbonate, qui réduisent l'efficacité du 

procédé en raison de leur effet de piégeage de l'•OH [48]. 

(iii) un taux d'auto-décomposition  nul de H2O2 en eau et en oxygène, se produisant 

généralement pour un pH supérieur à 5 [49]. Cependant, certains auteurs ont 

rapporté des taux de minéralisation maximaux et similaires pour des valeurs de 

pH de 2,0 à 4,0 [38], 2,0 à 3,0 [50], 3,0 à 4,0 [51] et 3,5 à 4,0 [52]. 
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Fig. II.4 Spéciation des espèces de Fe
3+ 

en fonction du pH à T = 25 °C,                                                                                           

[Fe
3+

] = 1mM [2]. 

 

II.5.2.7 Débit d'alimentation en oxygène ou en air 

Pour électro-générer du H2O2 à des cathodes en carbone selon l'équation (Eq. II.10),  

l'oxygène doit être fourni en continu pendant l'électrolyse soit au moyen d'oxygène pur 

coûteux ou d'air facilement disponible. En général, des débits élevés d'oxygène (pur ou 

d'air) sont utilisés pour divers types de cathodes en carbone afin de maintenir des solu-

tions saturées en oxygène, assurant ainsi une électro-génération  maximale de H2O2 

[34,53]. L'oxygène gazeux est souvent fourni pendant quelques minutes avant à l'électro-

lyse pour saturer la solution aqueuse. Notez que des débits d'alimentation en oxygène ou 

en air extrêmement élevés ne sont pas recommandés car ils provoquent des problèmes de 

fonctionnement.  

 

II.5.2.8 Concentration initiale en fer dissous total 

La concentration initiale en fer dissous total [FDT]0 (Fe2+, Fe3+ ou les deux espèces) est 

un  paramètre crucial pour les POAEs basés sur la chimie de réaction de Fenton car il   

détermine l'étendue de la réaction de Fenton et, par conséquent, la dégradation des pol-

luants. Pour le procédé EF, le meilleur [FDT]0 dépend principalement de :  

(i) la concentration en H2O2. 

(ii)  la capacité du système à régénérer Fe3+ en Fe2+ au moyen d'une réduction       

cathodique via l’équation (Eq. II.6) et les réactions thermiques (Eq. II.2), (Eq. 

II.3) et (Eq. II.14). 
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Pour toutes les eaux usées, on s'attend à une augmentation de l'efficacité du processus 

avec l'augmentation de [FDT]0 jusqu'à une valeur pour laquelle il est établi, un équilibre 

entre les effets positifs provenant de l'amélioration de la réaction de Fenton (Eq. II.1) et 

les effets négatifs résultant de l'amélioration des réactions parasites. Dans la possibilité, 

les effluents à faible teneur en matière organique jusqu'à quelques mg L−1 doivent utiliser 

une concentration en fer  total en accord avec les limites réglementaires de rejets d'ef-

fluents dans l'environnement pour éviter la déferrisation. 

 

II.6 Avantages et inconvénients du procédé Electro-Fenton  

II.6.1 Les avantages 

 Pas de réactif chimique excepté un catalyseur métallique Fe3+, Fe2+. 

 Utilisation simple. 

 Minéralisation efficace des composés aromatiques.  

II.6.2 Les inconvénients 

 Efficacité de courant diminue au cours du traitement. 

 Evolution de la réaction parasite de production de H2 pour des courants 

trop forts. 

 Précipitation de Fe(III) pour des pH trop élevés [54]. 

 

II.7 Le radical hydroxyle  

Le radical  hydroxyle (•OH) est le deuxième oxydant le plus puissant connu  après le 

fluor, affichant un potentiel redox standard élevé de E◦(•OH/H2O) = 2,80 V/ESH [55]  

(Tab. II.2) et des constantes de vitesse de réaction avec plusieurs contaminants de l'ordre 

de 106 à 1010M−1s -1[48]. De plus, les •OH ont une durée de vie courte, estimée à quelques 

nanosecondes [56], et peuvent donc être auto-éliminés du système de traitement. 

Le pKa du  radical hydroxyle (•OH / O-) étant égal à 11,9 [57], cette entité radicalaire se 

trouve sous forme neutre (•OH) pour des valeurs de pH inférieures à 11,9. Ces oxydants 

puissants, relativement simples à générer et à manipuler sont aussi des espèces             

extrêmement réactives. Ils répondent à un ensemble de critères d’exigence pour le       

traitement des eaux polluées :  

 Ne pas induire de pollution secondaire. 

 Ne pas être toxiques pour le milieu aquatique. 

 Ne pas être corrosifs pour les équipements. 
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 Être le plus rentable possible. 

 

Tab. II.2 Comparaison des pouvoirs oxydants de divers oxydants chimiques [2]. 

Oxydant Pouvoir oxydant, Oxydant E0 (V/NHE) 

                           F2 

                                      •OH 

                           O• 

                           O3 

              H2O2 (milieu acide) 

                          HO•
2 

                           Cl2 

                            O2 

3,03 

2,80 

2,42 

2,07 

1,78 

1,70 

1,36 

1,23 

 

II.7.1 Réactivité des radicaux hydroxyle   

Les radicaux hydroxyle sont susceptibles de réagir sur les composés organiques (RH ou 

PhX), Organométalliques et minéraux par les trois modes de réaction suivants [58] : 

a) Arrachement d’un atome d’hydrogène (déshydrogénation) : 

•OH + RH → R• + H2O                                (Eq. II.15) 

b) Addition sur une liaison insaturée (hydroxylation) : 

•OH + PhX → HOPhX•                                (Eq. II.16) 

c) Transfert d’électron (oxydo-réduction) : 

•OH + RH → RH+• + HO-                                      (Eq. II.17) 

•OH + RX → RXOH• → ROH+• + X-          (Eq. II.18) 

Parmi ces réactions, celles d’addition sur un squelette aromatique ont lieu avec des    

constantes de vitesse de l’ordre de 108 - 1010 L mol-1 s-1. 

 

II.7.2 Constantes cinétiques de réaction entre les radicaux hydroxyle et les composés 

organiques  

La vitesse de l’étape initiale d’amorçage, qui correspond à la réaction entre les radicaux 

hydroxyle et le substrat S, est régie par une loi cinétique de deuxième ordre : 

S + •OH Ks
→ R• + (OH−/H2O)                       (Eq. II.19) 

  
−d(S)

𝑑𝑡
= KS [HO•] [S]                                     (Eq. II.20) 
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La valeur des constantes cinétiques de réaction entre les radicaux hydroxyle et les    com-

posés aliphatiques est généralement compris entre 106 et 108 M-1s-1 alors que celles entre 

les •OH et les composés aromatiques sont comprises entre 108 et 1010 M-1s-1 [31].  La va-

leur de la constante cinétique de réaction peut varier aussi en fonction de l’éventuelle pré-

sence de groupements activants (-NH2, -OH) ou désactivants (-COOH, -NO2) [59]. Le 

tableau (II.3) donne des exemples de constantes cinétiques entre les •OH et les composés 

organiques. 

 

Tab. II.3 Constantes de vitesse de réaction entre les •OH et quelques composés   orga-

niques en milieu aqueux [60].  

Composé Substituant K•OH (mol-1 L s-1) 

Benzène -H 7,8 109 

Chlorobenzène -Cl 5,5 109 

Nitrobenzène -NO2 3,9 109 

Aniline -NH2 15 109 

Acide benzoïque -COOH 4,3 109  

Phénols -OH 14 109 

Acide oxalique -OH 1,4 109 

Acide formique -OH 1,3 109 

Acide acétique -OH 2 109 

 

A partir du tableau ci-dessus, on peut tirer les conclusions suivantes : 

 Le radical hydroxyle réagit plus rapidement sur les composés insaturés           

(éthyléniques et aromatiques) que sur les composés aliphatiques ; 

 Le radical hydroxyle réagit plus rapidement sur les composés aromatiques       

possédant des groupements activants (-OH, -NH2) que sur ceux qui présentent des 

groupements désactivants (-NO2, -COOH) ; 

 Le radical hydroxyle présente une assez faible réactivité sur les composés         

aliphatiques tels que les acides organiques qui sont des sous-produits d’oxydation. 
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II.8 Travaux antérieurs sur la dégradation des colorants par Electro-Fenton 

La faisabilité technique des POAEs pour dégrader diverses classes de composés            

organiques persistants à des teneurs distinctes et dans différentes matrices a été prouvée 

par l'obtention de taux de dégradation élevés. 

Les chercheurs se sont principalement concentrés sur l'application des processus EF pour 

l'assainissement des eaux usées synthétiques généralement contaminées par un colorant, 

un pesticide ou un produit pharmaceutique à l'échelle du laboratoire. 

On prend comme exemple pour la dégradation des colorants : 

 L'élimination électrochimique d'une solution synthétique contenant 190 mg. L-1 de      

colorant Novacron Blue (NB) qui a été étudiée par le procédé Electro-Fenton en utilisant 

une cathode O2 à diffusion gazeuse en feutre de carbone pour produire in situ du peroxyde 

d'hydrogène par réduction d'oxygène. L'effet des conditions opératoires (concentration en 

Fe2+, le courant appliqué et le pH de la solution) a été étudié. Les résultats ont clairement 

montré que le NB et ses produits peuvent être efficacement dégradés par les radicaux •OH 

produits par la réaction entre les ions Fe2+ et le H2O2 électro-généré in situ à la cathode O2 

à diffusion gazeuse en feutre de carbone. Après 4h d'électrolyse, l'élimination de la      

demande chimique en oxygène (DCO) n'était que de 34 % lorsqu'aucun ion ferreux n'était 

ajouté aux solutions, tandis que la présence d'ions ferreux améliorait considérablement 

l'élimination de la DCO à plus de 90 % [61]. 

L’étude suivante portera sur l'oxydation du colorant azoïque Sunset Yellow FCF (qui est 

largement utilisé comme colorant dans les industries alimentaires et pharmaceutiques cou-

rantes) dans des solutions aqueuses avec réactif de Fenton électro généré (H2O2/Fe2+). La 

progression de l'oxydation du colorant azoïque Sunset Yellow FCF par le réactif de Fen-

ton électro-généré a été contrôlée par UV-Visible mesures     d'absorption, de demande 

chimique en oxygène (DCO) et HPLC. Les résultats obtenus sous l'optimum paramètres 

opérationnels (solution aqueuse de Na2SO4 0,05 M de pH 3 contenant 0,1 mM de FeSO4 a 

montré que la décoloration complète (100%) et une       minéralisation importante (envi-

ron 97 %) du colorant azoïque Sunset Yellow FCF a été obtenue par électro- Oxydation 

de Fenton pendant 120 min [62].  

La voie de dégradation de l'Acid Orange 7 (AO7) par le procédé Electro-Fenton a été   

étudiée utilisant une cathode en feutre de carbone. L'élimination du COT d'AO7 a atteint 

96,2 % après 8 h de traitement avec la solution optimale appliquée densité de courant à 

8,3 mA.cm-2 et concentration de catalyseur de 0,2 mM. La toxicité de la solution traitée 

augmente rapidement jusqu'à sa valeur la plus élevée au début de l'électrolyse (quelques 
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minutes), correspondant à la formation de composés aromatiques toxiques intermédiaires 

tels que la 1,2-naphtaquinone (NAPQ) et 1,4-benzoquinone (BZQ). Ensuite, la formation 

ultérieure d'acides carboxyliques aliphatiques à chaîne courte comme acide acétique, 

acide formique, avant la minéralisation complète, conduit à une solution non toxique 

après 270 min pour 500 mL d'AO7 (1 mM) [63]. 

L'efficacité du procédé électro-Fenton a été examinée pour éliminer le colorant azoïque 

Acid Red 18 à partir de solutions aqueuses. Dans cette étude expérimentale, un réacteur 

avec un volume utile de 500 mL et 2 électrodes en fer ont été utilisées. Les facteurs     

affectant l’élimination du colorant (pH, intensité de courant, concentration de peroxyde 

d'hydrogène,    concentration initiale de colorant, type et concentration d'électrolyte sup-

port, distance entre les électrodes et temps) ont été examinés. Les résultats ont révélé que 

les paramètres considérés affectaient l'efficacité du procédé. Les taux maximum d'effica-

cité d'élimination du colorant Acid Red 18 dans des conditions de traitement optimales 

(pH = 3, tension de 30 V, concentration de peroxyde d'hydrogène de 1 ml/L, concentra-

tion d'électrolyte de 100 mg/L, et distance des électrodes de 1 cm les unes des autres) dans 

des solutions    synthétiques et réelles (eaux usées de l'usine de tricot de laine d'Asie) se 

sont avérées être de 99,9 % ± 0,2 % et 90,5 % ± 1,7 %, respectivement [64].  

La technique Electro-Fenton a été utilisée pour étudier la décoloration de la solution de 

colorant azoïque rouge carmoisine. Du graphite de carbone (cathode) et des électrodes de 

platine (anode) ont été utilisées pour obtenir une efficacité de décoloration optimale. L'ef-

fet de la concentration de Fe2+ et la densité actuelle a été examiné. Les résultats ont mon-

tré qu'avec 200 mA.cm-2 de courant d'électrolyse et 0,2 mM de Fe2+ à pH = 3 ; 93% de 

décoloration l'efficacité a été atteinte en 60 min [65].  

 

II.9 Procédés liés à l’Electro-Fenton 

En fonction de la nature des modifications, les processus liés à l'EF peuvent être divisés 

en deux catégories : (1) processus EF modifiés et (2) processus EF hybrides. Dans le pro-

cessus EF modifié, de légères modifications pour le processus EF conventionnel ont été 

faites soit pour améliorer l'efficacité du processus ou pour réduire les coûts. Peroxi-

coagulation (PC), fered-Fenton (FF) et anodique-Fenton (AF) sont les meilleurs exemples 

de tels procédés modifiés. 

Dans le processus hybride-EF, de l'énergie supplémentaire est ajoutée au système EF pour 

améliorer les performances. Les procédés Sono-EF (SEF) et photo-EF (PEF) sont les 

meilleurs exemples de procédés hybrides-EF [66]. 
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L'ajout d'ultrasons ou de la lumière UV améliore l'efficacité du traitement EF en générant 

des radicaux supplémentaires issus de la décomposition de H2O2 et du phénomène de ca-

vitation acoustique, en améliorant le taux de régénération des ions ferreux et en réduisant 

la passivation d'électrode (cas de SEF) par le nettoyage continu avec de l'énergie ultraso-

nore [57,67]. Le procédé bio-EF (BEF) est une autre version d'un hybride-EF processus 

dans lequel l'énergie générée par un processus bioélectrochimique tel que l'utilisation des 

piles à combustible microbiennes comme énergie d'entrée dans le processus EF. Un autre 

type de processus BEF consiste à un couplage séquentiel entre EF et la dégradation biolo-

gique, dans lequel le processus EF peut constituer une étape de pré-traitement ou de post-

traitement [66,68,69]. 

 

II.9.1 Couplage avec la photoélectrocatalyse 

Photoélectrochimique-EF est un système auto-alimenté où l'électricité générée par des 

piles à combustible photocatalytiques (PFCs) est utilisées pour alimenter le processus EF 

[70]. Les PFCs impliquent la photo-excitation des électrons sur les surfaces de l'anode 

photoactive, créant des trous excités qui interagit avec H2O/OH‒ pour produire •OH/O2
•‒ 

et des électrons excités qui réduisent O2 en H2O2 [71]. La photocatalyse couplée PECs-EF 

utilisant une photoanode / cathode et EF a été signalée comme dégradant diverses classes 

de polluants [72]. 

Il a été rapporté que le PEC-PEF utilisant une photoanode en TiO2 décorée de Pt et une 

cathode à diffusion d'air peut améliorer l'efficacité de la dégradation des polluants orga-

niques et des colorants textiles grâce à l'élimination du COT. L’efficacité suivant la sé-

quence PEC (80%) < EF (87%) < PEC-PEF (97%) [66,73].  

 

II.9.2 Couplage avec les ultrasons (sono-EF) 

La sonolyse utilise une irradiation par ultrasons pour générer •OH via la pyrolyse de l'eau. 

La sonolyse/EF assistée par ultrasons (sono-EF) implique la sonification du système EF. 

Donc, l’H2O2 et •OH supplémentaires sont générés par sonolyse Eqs. (II.21 et II.22) En 

plus de •OH formé par la réaction de Fenton [74]. 

H2O + ))))))) → •OH + H•                                (Eq. II.21) 

2•OH → H2O2                                          (Eq. II.22) 

La destruction accélérée du 4,6-dinitrol-o-crésol et de l'acide 2,4-

dichlorophénoxyacétique a été atteinte par sono-EF par rapport à EF, alors qu'aucune 

amélioration n'a été observée pour la dégradation d’azobenzène [57]. La dégradation ac-
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crue du 4-chlorophénol a été rapportée pour sono-EF, atteignant une élimination > 99,9 % 

par rapport à 83 % et 1,85 % obtenus avec EF et sonolyse seule [66,75].  

 

II.9.3 Perspective économique et enjeux des procédés couplés  

Les procédés couplés ont des coûts d'exploitation élevés par rapport à l'EF seul, ce qui 

comprend l'entretien et la consommation d'énergie de la lampe UV ou de l'utilisation des 

ultrasons pour l’irradiation/ultrasons. Cependant, en utilisant une source naturelle de lu-

mière solaire (énergie solaire) comme dans SPEF minimise l'énergie et les coûts d'exploi-

tation du PEF, donc le SPEF et les PFC à énergie solaire. Ils sont techniquement et éco-

nomiquement plus efficaces que les EF seuls. On prend comme exemple, la consomma-

tion d'énergie pendant le traitement PEF et SPEF de la solution de colorant Acid Blue 

démontrant l'efficacité de la SPEF [76]. 
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III. Catalyseurs étudiés (Pyrite, Hématite et Sulfate de fer récupéré) 

Au cours des dernières décennies, les procédés d'oxydation  avancée ont souvent été   

utilisés seuls ou combinés avec d'autres techniques, pour l'assainissement des polluants 

des eaux souterraines et de surface. L'application hétérogène des processus d'oxydation 

avancée électrochimique est particulièrement utile en raison de son efficacité et sécurité 

environnementale. Parmi ces procédés, l'Electro-Fenton se distingue comme celui dans 

lequel la catalyse a été largement appliquée. Ainsi, ce chapitre introduit des généralités 

sur le fer et ces minerais (pyrite et hématite) utilisés, mettant en évidence les avancées 

récentes dans leurs utilisations. De plus le catalyseur « sulfate de fer » récupéré du    

Complexe Sidérurgique SIDER  el Hadjar (Annaba-Algérie) qui a été testé dans ce travail. 

III.1 Généralités sur le fer 

Le fer est un élément chimique, de symbole (Fe) et de numéro atomique « 26 ». Le noyau 

de l'atome de fer est l'isotope 56 le plus stable de tous les éléments chimiques, car il    

possède l'énergie de liaison par nucléon la plus élevée [1]. Cet élément se présente      

majoritairement sous deux états d’oxydation, le fer ferreux (Fe(II)) et le fer ferrique 

(Fe(III)), qui entrent dans la composition d’un grand nombre de minéraux de type     

(oxyhydr) oxydes, carbonates, phosphates et sulfures. [2,3] 

III.1.1 Utilisations des minerais de fer 

Le minerai de fer est la matière première de la fonte de première fusion, qui est elle-même 

la matière première principale de l'acier. Presque 98% de tout le minerai de fer expédié 

dans le monde est utilisé pour produire du fer ou de l'acier, qui est l'un des métaux les plus 

utiles au monde [4]. Les produits issus du minerai de fer peuvent être classés selon leur 

nuance, leurs propriétés métallurgiques, et leur teneur en sous-produits [5]. 

III.1.2 Différents minerais de fer dans le monde 

Il existe à travers le monde un nombre important de roches contenant du minerai de fer. 

Plus de 300 minéraux contiennent du fer, mais les principales sources de minéraux de 

minerai de fer utilisé pour fabriquer de l'acier ne dépasse pas cinq : l'hématite, magnétite, 

goethite, sidérite et de pyrite, avec une composition minérale indiquée au tableau III.1 [5]. 
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Tab. III.1 Les minéraux contenant des fers économiquement importants [5]. 

 Hématite Magnétite Goethite Sidérite Pyrite 

Nom chi-

mique 
Oxyde de fer 

Oxyde de fer 

ferreux 

Oxyde de fer 

hydraté 

Carbonate 

de fer 

Sulfure de 

fer 

Formule    

chimique 
Fe2O3 Fe3O4 HFeO2 FeCO3 FeS2 

Fe (% en 

poids) 
69,94 72,36 62,85 48,2 46,55 

Couleur 
Acier gris au 

rouge 

Gris foncé à 

noir 

Jaune ou brun 

presque noir 

Blanc au gris 

verdâtre au 

noir 

Pâle laitonné 

jaune 

Cristal Hexagonal Cubique Orthorhombique Hexagonal Cubique 

Densité 5,24 5,18 3,3-4,3 3,83-3,88 4,95-5,10 

La dureté 

Mohs 
6,5 6 5-5,5 3,5-4 6-6,5 

Point de fu-

sion (°C) 
1565 1600 - - - 

 

III.2 La pyrite  

III.2.1 Généralités sur la pyrite 

La pyrite (FeS2) est présente dans plusieurs sédiments et gisements hydrothermaux, c'est 

l'un des minéraux sulfurés les plus courants et semi-conducteurs non toxiques trouvés sur 

terre [6].  On rencontre ce minéral dans différents types d’environnements géologiques, 

tels que les veines hydrothermales, les milieux sédimentaires ou les roches                   

métamorphiques. La découverte de la pyrite a été attribuée à Dioscoride, médecin,    

pharmacologue et botaniste grec autour de l’an 50. Le nom de ce minéral provient du grec 

pyrítēs qui signifie « pierre à feu » [7]. Ce nom lui aurait été attribué à cause des étincelles 

produites par la pyrite en cas de choc [3]. 

Selon les estimations, environ 5 millions de tonnes de pyrite se forment chaque année 

dans les océans [8]. Selon Berner, (1970), il s’agirait du principal puits de fer et de soufre 

dans les environnements marins. La pyrite est le sulfure de fer à la plus forte stabilité d’un 
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point de vue thermodynamique [9]. Cette stabilité pourrait être une des raisons pour    

lesquelles la pyrite est le sulfure de fer le plus abondant sur la surface de la Terre [3,10]. 

La pyrite possède la double propriété de surface d'hydrophilie et hydrophobicité dans des 

milieux avec des valeurs de pH différentes [11]. Pour cette raison, les pyrites naturelles et 

synthétisées ont été utilisées pour éliminer les polluants organiques dans le procédé     

Fenton en raison de leur potentiel catalyseur [12,13]. Cependant, peu d'études ont été   

menées utilisant la pyrite pour le traitement Electro-Fenton hétérogène des eaux polluées. 

Parmi eux : Barhoumi et al ont rapporté que la lévofloxacine, un antibiotique              

fluoroquinolone à large spectre, était dégradé avec succès par Electro-Fenton hétérogène à 

l'aide d'un catalyseur minéral de pyrite provenant d'une mine à Jendouba (Tunisie) [14].   

La Chine représente le principal pays importateur avec une importation d'environ 376 000 

tonnes, ce qui représente 45 % des importations mondiales totales. La Chine connaît   

également la croissance la plus rapide en termes d'importations de pyrites de fer non   

torréfiées. En valeur, la Chine (47 millions de dollars) constitue le plus grand marché 

d'importation de pyrites de fer non torréfiées dans le monde, représentant 65 % des      

importations mondiales [15]. 

III.2.2 Structure de la pyrite 

La pyrite est un disulfure de fer (II) avec une structure cubique à faces centrées de type 

NaCl, les groupes S22- sont situés au centre du cube et au milieu des arêtes du cube, et les 

atomes FeII à faible spin sont situés aux coins et aux centres des faces. La disposition des 

haltères    disulfure est telle que la structure, bien que cubique, a une symétrie relative-

ment faible, groupe d'espace Pa3. La structure a 3 volets axes le long des directions [111] 

et axes doubles le long des directions [100]. La double symétrie signifie que les axes de 

zone [100], [010] et [001] (équivalents aux axes cristallographiques a, b et c) ne sont           

cristallographiquement pas interchangeables entre eux par une simple rotation de 90° 

comme dans cubes simples. L'un des résultats de cette structure est que la pyrite, ainsi que 

plusieurs autres minéraux, présente une chiralité. Ainsi Guèvrement et al ont démontré 

qu'il existe des différences significatives dans la sensibilité de la pyrite à l'oxydation des 

plans (100) et (111). Cette chiralité de la pyrite a été théoriquement exploitée dans      

l'implication de la pyrite dans l'adsorption de molécules organiques et, par conséquent, 

dans les synthèses prébiotiques impliquées dans les origines de la vie [15]. 
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Fig. III.1 Structure cristallographique de la pyrite [15]. 

III.2.3 Les risques de la pyrite 

La pyrite de fer est instable à la surface de la Terre : la pyrite de fer exposée à l'air et à 

l'eau se décompose en oxydes de fer et en sulfate. Ce processus est accéléré par l'action 

des bactéries Acidithiobacillus qui oxydent la pyrite pour produire du fer ferreux et du 

sulfate. Ces réactions se produisent plus rapidement lorsque la pyrite est en cristaux fins et 

en poussière, ce qui est la forme qu'elle prend dans la plupart des opérations minières. 

Parmi les dangers que représente la pyrite on peut citer :  

  Drainage acide : le sulfate libéré par la décomposition de la pyrite se combine 

avec l'eau, produisant de l'acide sulfurique, entraînant un drainage rocheux acide.  

Un exemple de drainage rocheux acide causé par la pyrite est le déversement des eaux 

usées de la mine Gold King en 2015 (Fig. III.2). 

 

 

Fig. III.2 Exemple de drainage acide causé par la pyrite [15]. 

disulfure Fer 
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  Explosions de poussière : L'oxydation de la pyrite est suffisamment exothermique 

pour que les mines de charbon souterraines dans les veines de charbon à haute   

teneur en soufre aient parfois eu de sérieux problèmes de combustion spontanée 

dans les zones épuisées de la mine. 

La solution consiste à sceller hermétiquement les zones exploitées pour exclure 

l'oxygène. Dans les mines de charbon modernes, de la poussière de calcaire est 

pulvérisée sur les surfaces de charbon exposées pour réduire le risque d'explosion 

de poussière. Cela a l'avantage secondaire de neutraliser l'acide libéré par      

l'oxydation de la pyrite et donc de ralentir le cycle d'oxydation, réduisant ainsi la 

probabilité de combustion spontanée. À long terme, cependant, l'oxydation se 

poursuit et les sulfates hydratés formés peuvent exercer une pression de            

cristallisation qui peut élargir les fissures dans la roche et entraîner éventuellement 

l'effondrement du toit [15]. 

III.2.4 Utilisation de la pyrite 

La pyrite est utilisée depuis l'Antiquité pour fabriquer des cuivres (sulfate de fer (II)), 

produire le dioxyde de soufre, pour des applications telles que l'industrie du papier et la 

fabrication d'acide sulfurique. Elle a été utilisée comme détecteur de minéraux dans les 

récepteurs radio au cours des premières années du 20e siècle ; de plus, ce matériau est un 

semi-conducteur avec une bande interdite de 0,95 eV. Elle a été proposée comme maté-

riau abondant et peu coûteux dans les panneaux solaires photovoltaïques à faible coût. 

Une nouvelle utilisation commerciale de la pyrite est comme matériau de cathode dans les 

piles au lithium non rechargeables. 

Parmi d’autres applications de la pyrite comme catalyseur dans les procédés d’oxydation    

avancée (POA), on peut citer les travaux suivants: 

 Hajiahmadia et al ont utilisé le procédé Electro-Fenton hétérogène pour tester 

l’efficacité de  cinq minéraux de fer naturels comprennent l'hématite, la magnétite, 

la sidérite, la limonite et la pyrite comme sources naturelles de fer. Le processus 

est apparu comme un moyen simple, écologique, rentable pour l'élimination des 

polluants médicamenteux anticancéreux persistants et pathogènes telle que la      

Gemcitabine. L'efficacité de dégradation de la Gemcitabine et l'analyse du carbone 
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organique total atteint respectivement 98,33 % et 78,2 %, dans les conditions     

optimales après 5h d’électrolyse [16]. 

 Un procédé Electro-Fenton hétérogène utilisant une pyrite naturelle comme        

catalyseur solide a été utilisé par Ouiriemmi et al pour dégrader l'acide vanillique 

(VA), l'un des principaux composants phénoliques des eaux usées des moulins à 

huile. Ce procédé hétérogène présente des avantages par rapport au procédé    

Electro-Fenton classique tels que les grandes plages de pH de travail, récupération 

et recyclage du catalyseur et donc réduction des coûts. Les résultats ont montré 

que VA a été complètement éliminé par la réaction avec des radicaux hydroxyle 

générés par la réaction de Fenton électro-chimiquement assistée. Un taux de       

minéralisation de 89,2 % a été atteint avec une dose de pyrite de 1 g. L-1 [17]. 

 Barhoumi et al ont testé la dégradation de la tétracycline en utilisant la méthode 

hétérogène Electro-Fenton-pyrite et ont comparé les résultats avec la méthode   

conventionnelle d'Electro-Fenton. La réaction a été réalisée avec un diamant dopé 

au bore ou anode Pt et cathode en feutre de carbone permettant l'électro-génération 

de H2O2 à partir de la réduction d'O2. Les résultats montrent une augmentation de 

la minéralisation de la tétracycline en utilisant comme méthodes : oxydation    

anodique avec H2O2 électro-généré, Electro-Fenton puis Electro-Fenton-pyrite à 

l'aide de diamant dopé au bore. Le rendement le plus élevé est celui de          

l'Electro-Fenton-pyrite [18]. 

 Pyrite-Ti/PbO2-Electro-Fenton hétérogène à partir de déchets industriels a été    

utilisé par Sun et al, il est considéré comme technologie respectueuse de          

l'environnement qui fournit une méthode de recyclage avec les déchets              

traditionnels. L'efficacité d'élimination du carbone organique total (COT) a atteint 

97,70 % [19].  

III.3 L’hématite 

III.3.1 Généralités sur l’hématite 

L’Hématite est la principale source de minerai de fer minéral pour les industries, elle se 

trouve principalement dans des gisements situés au Brésil, en France, en Italie, au Mada-

gascar et en Afrique du nord. Sa composition est principalement d'oxyde de fer, et parfois 

d’une légère quantité de titane. Grace à sa couleur rougeâtre, l’hématite tire son nom du 

mot grec pour du sang « haima ». Lors de sa formation, des cristaux se     produisent dans 

des plaques minces, ainsi que des faisceaux de petites plaques micacés, elle devient for-
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tement magnétique lorsqu'elle est chauffée. Sa densité est de 4,9 à 5,3 et son éclat est mé-

tallique [5]. Ces dernières années, les oxydes de fer sont considérés comme les plus          

importants oxydes de métaux de transition. Omniprésents dans la nature et sont faciles à 

synthétiser, ces matériaux présentent un large éventail de propriétés : magnétiques,      

optiques et électroniques. L'hématite (α-Fe2O3) est l’oxyde de fer le plus stable thermody-

namiquement.  

III.3.2 Structure de l’hématite 

La structure de l’hématite a été déterminée par Pauling et al en 1925 [20] et révisée par 

Blake et al. en 1970 [21]. Elle montre des propriétés semi-conductrices de type n avec une 

bande interdite égale à 2.2 eV qui se situe dans la région visible. L’hématite cristallise 

dans le système trigonal avec un réseau de Bravais rhomboédrique de type corindon et 

appartient au groupe d’espace 𝑅3̅𝑐. Cette structure doit son nom à α-Al2O3 (alumine). La 

maille élémentaire contient deux molécules Fe2O3. On peut également adopter une      

représentation hexagonale pour décrire cette structure qui contient alors six molécules 

Fe2O3. Ses paramètres de maille hexagonale sont : a = 5.038 Å et c = 13.772 Å (Fig. 

III.3). Alors que  pour  la  maille  rhomboédrique  les  paramètres de maille sont : a = 

5.4279 Å et α = 55°16’ [22]. 

 

Fig. III.3 Structure cristalline de α-Fe2O3 

(Gauche : maille hexagonale, droite : maille rhomboédrique) [22]. 
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III.3.3 Utilisation de l’hématite 

L’utilisation de l’hématite est variée. Elle touche la majorité des domaines de la vie de 

l’homme avec  un gap Eg d’environ 2,2 eV, absorbant 40 % de la lumière soleil, ses  ca-

ractéristiques la rendent attractive. Elle présente une stabilité chimique sur une large 

gamme du pH, elle est utilisée pour les applications photocatalytiques [23], magnétiques 

[24], catalyseur  et  adsorbants  [25] pour  la  fabrication  des  colorants  pour  les   céra-

miques [26]. 

Parmi d’autres applications de l’hématite comme catalyseur dans les procédés 

d’oxydation avancée (POA), on peut citer les travaux suivants : 

 La méthode Electro-Fenton hétérogène a été utilisée par Hajiahmadi et al pour 

éliminer le Paclitaxel en tant que médicament antinéoplasique. La cathode à base 

de graphène tridimensionnel (3DG) a été appliquée comme électrode à diffusion 

gazeuse. Le potentiel de cinq minéraux de fer écologiques et recyclables dérivés 

de la nature (magnétite, sidérite, hématite, limonite et pyrite) a été étudié. L'inten-

sité du courant de 300 mA, pHi 7,0, la concentration de paclitaxel de 3 mg. L-1, la 

quantité de pyrite de 4,5 g. L-1 et le temps de 120 min étaient les conditions opti-

males du processus avec une efficacité d'élimination de 99,13 % en présence de 

Pyrite [27].  

 La minéralisation de l'Acid Red 18 (AR18) en milieu aqueux par Electro-Fenton 

hétérogène a été étudiée par Ben Hafaiedh et al avec de la magnétite Fe3O4 et de 

l'hématite Fe2O3 nanoparticules comme catalyseurs. Des rendements élevés de  

minéralisation d'AR18 ont été obtenus avec 81% d'élimination du COT après 180 

min d'électrolyse à pH 3,0, 50 mA d'intensité de courant et dans 50 mM de 

Na2SO4 [28].  

 Les produits pharmaceutiques sont l'une des catégories les plus signalées de      

micropolluants anthropiques, qui nécessitent souvent un type d'assainissement 

spécifique à éliminer dans l'environnement. Une étude par Ghanbari et al visait à 

évaluer le potentiel de dégrader le polluant pharmaceutique paracétamol en milieu 

aqueux sous ultrasons (US) Electro-Fenton assisté par des nanoparticules de Fe2O3 

(hématite) comme catalyseur. L'échantillon synthétisé était caractérisé par diverses 

techniques. La performance des procédés Electro-Fenton (EF) et US a été évaluée 

séparément et en combinaison dans des conditions optimales. Les résultats ont 

montré que le procédé Sono-Electro-Fenton (SEF) dans des conditions optimales, 
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y compris un pH de 5, dosage de catalyseur 0,15 g/L, courant appliqué 230 mA, 

concentration de polluant initiale 20 mg/L, a entraîné une dégradation de 98,9 % 

dans les 60 minutes suivant le temps d'électrolyse [29].  

 

III.4 Déchet métallurgique (sulfate de fer récupéré) 

Ces dernières années, l’exploitation des déchets industriels a repris de l’intérêt pour des 

raisons économiques et environnementales. La valorisation des sous-produits s'inscrit 

désormais dans le développement durable, elle permet de mettre en valeur l'image éthique 

des entreprises et d'établir un engagement envers la nature et la société.  

La production d'un matériau comme l'acier implique l'utilisation de quantités de matières 

premières beaucoup plus importantes que l'acier brut produit : l'élément « utile » de valeur 

économique, le fer, est concentré tout au long du processus tandis que le matériau inutile 

est renvoyé dans « l'environnement », généralement aux décharges, et est considéré 

comme déchet [30]. Selon le United States Geological Survey [31], les réserves          

mondiales de minerai de fer ont été estimées pour 2018 à 170 × 109 tonnes, contenant 84 

× 109 tonnes de fer et des ressources à plus de 800 × 109 tonnes de minerai brut contenant 

plus de 230 × 109 tonnes de fer [32]. On doit préciser que plus on produit plus on pollue, 

c'est pourquoi la valorisation des déchets permet de profiter des produits réutilisables, de    

préserver les matières premières et surtout aide à réduire la pollution. C’est dans ce but 

que nous avons utilisé le coproduit FeSO4 récupéré des bains acides de fabrication de 

l’acier (Usine El-Hadjar) comme catalyseur dans le procédé d’oxydation avancée       

Electro-Fenton pour éliminer le colorant azoïque NET. 
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IV. Matériels et Méthodes d’analyse  

Dans ce chapitre, nous présenterons les réactifs, le dispositif et le protocole expérimental 

ainsi que les méthodes et les techniques d’analyse utilisés au cours de ce travail de re-

cherche. 

 

 IV.1 Réactifs chimiques  

 Les produits chimiques présentés dans le tableau IV.1, sont utilisés au cours de cette 

étude sans purification préalable. Ces produits possèdent un degré de pureté très élevé. 

 

Tab. IV.1 Propriétés des produits chimiques utilisés. 

 

 

 

 

 

Réactifs 

 

Formule chi-

mique 

 

Masse molécu-

laire           

(g /mole) 

 

Marques 

 

 

Pureté 

(%) 

Acide sulfu-

rique 

H2SO4 98,079 MERCK 95 

Sulfate de fer FeSO4.7H2O 278 ,02 SIGMA_ALDRTCH ≥99 

Sulfate de so-

dium 

Na2SO4 142,04 SIGMA_ALDRTCH ≥99 

Dichromate de 

potassium 

K2Cr2O7 294,185 MERCK ≥99 

Sulfate de 

mercure 

HgSO4 296,65 MERCK ≥99 

Sulfate 

d’argent 

Ag2SO4 311,799 MERCK ≥99,5 

Noir Erio-

chrome T 

C20H12N3NaO7S 461,38 SIGMA_ALDRTCH 99 

Peroxyde 

d’hydrogène 

H2O2 34,0147 SIGMA_ALDRTCH ≥99 

Acide ascor-

bique (A.A) 

C6H8O6 176,12 SIGMA_ALDRTCH 99 

Acide tartrique 

(A.T) 

C4H6O6 150,08 PEACHIM ≥99,99 
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IV.2 Préparation des solutions  

IV.2.1 Solution du Noir Eriochrome T (NET) 

Durant ce travail, toutes les solutions ont été préparées avec de l’eau bidistillée produite 

par un bidistillateur de marque (Aquatron).  

La  pesée a été effectuée avec une balance de précision (10-5g) de marque Shimadzu 

AVW220D. 

Les mesures du pH ont été effectuées à l’aide d’un pH mètre du type « HANNA instru-

ments » équipé d’une électrode de verre combinée.          

Les solutions standards destinées à l’établissement de la courbe d’étalonnage A=f(C)  

présentée dans la figure IV.1, ont été obtenues par des dilutions successives à partir d’une 

solution mère de NET (100 mg.L-1) pour avoir les concentrations de : 10, 25 et 50 mg.L-1.  

IV.2.2 Solution de peroxyde d’hydrogène  

Une étude de l’éffet de la concentration du peroxyde d’hydrogène a été faite pour déter-

miner la concentration optimale nécessaire pour la dégradation du colorant NET. L'effet 

de H2O2 sur la dégradation du colorant NET a été examiné en faisant varier la concentra-

tion initiale de H2O2 de 1,66×10-2 à 5,62×10-2 M.  

IV.2.3 Solutions d’analyse de DCO 

Les solutions destinées pour l’analyse de DCO ont été préparées comme suit :   

IV.2.3.1 Solution de dichromate de potassium (solution de digestion) 

Dans une fiole 1000 mL : 

Pour la haute gamme (8,33.10-3 mol L-1) : 2,4518 g L-1 K2Cr2O7 + 7,998 g L-1 HgSO4. 

Pour la basse gamme (2,5.10-3 mol L-1) : 0,7355 g L-1 K2Cr2O
7 + 7,998 g L-1 HgSO4. 

IV.2.3.2 Solution d’acide de sulfate d’argent (solution acide) 

La solution acide : 6,6 g d’Ag2SO4 dans 1000 mL de H2SO4. 
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Fig. IV.1 Courbe d’étalonnage du colorant NET  

 

IV.3 Catalyseurs étudiés 

Les catalyseurs étudiés dans ce travail sont présentés dans ce qui suit : 

IV.3.1 Hématite et Pyrite 

L'hématite (Fig. IV.2) et la pyrite (Fig. IV.3) naturelles étudiées dans ce travail comme 

catalyseurs dans le procédé électro-Fenton proviennent respectivement des monts Anini 

(Sétif, Algérie) et Ain Barbar (Annaba, Algérie). Les poudres des deux catalyseurs      

naturels sont d'une granulométrie d'environ 65 µm. 

 

Fig. IV.2 Image représentative de l’hématite 
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Fig. IV.3 Image représentative de la pyrite 

IV.3.2 Sulfate de fer récupéré (déchet valorisé) 

Le troisième catalyseur étudié dans le procédé EF est le sulfate de fer récupéré à partir des 

bains de décapage qui sont des bains acides utilisés dans les industries métallurgiques. 

Les différents acides tels que HNO3, HF, HCl ou H2SO4 sont utilisés à cet effet comme 

liqueur de décapage [1]. 

Lors du laminage à chaud de différents types d'acier, l'oxygène de l'atmosphère réagit 

avec le fer à la surface de l'acier pour former une croûte qui est un mélange d'oxydes de 

fer. La présence d'oxyde à la surface de l'acier étant inacceptable lorsque l'acier est destiné 

à être ultérieurement formé à froid ou laminé et revêtu, l'élimination de la croûte         

«Calamite» se fait par immersion du métal dans un bain acide [2]. 

A l'usage, les acides de décapage s'enrichissent progressivement en ions métalliques et 

s'appauvrissent en protons. Dans ce cas, l'efficacité du bain de décapage diminue [3]. Le 

remplacement de l'acide utilisé par un nouvel acide génère des rejets de polluants qui   

rendent le procédé de traitement moins économique.  

Pour l'instant, l'acide sulfurique est le plus couramment utilisé [4]. Le décapage à l'acide 

sulfurique à 20-25% et à 95-100 °C s'effectue avec dissolution de l'oxyde de fer selon les 

réactions suivantes : 

Fe2O3+ 3H2SO4 →  Fe2(SO4)3 + 3H2O                                         (Eq. IV.1)  

Fe3O4 + 4 H2SO4 →  FeSO4 + Fe2(SO4)3 + 4 H2O                       (Eq. IV.2) 

FeO + H2SO4→ FeSO4 + H2O                                                       (Eq. IV.3) 

Fe + Fe2(SO4)3 → 3 FeSO4                                                                                (Eq. IV.4) 

La récupération du sulfate de fer se fait donc par recristallisation, en diminuant la       

température du bain de décapage [2].  
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IV.4 Dispositif et protocole expérimental 

Les montages expérimentaux employés dans l'étude de la dégradation du Noir Eriochrome 

T par les différents procédés d’oxydation avancée : Photolyse et Photo-Fenton (PF) (Fig. 

IV.4) qui comprennent une chambre noire dans laquelle une cellule cylindrique a été pla-

cée, un agitateur magnétique ainsi qu’une lampe UVA (TL-D) λmax= 365nm de marque 

Philips (15W-Hg) qui a été placée d’une hauteur de 10 cm au dessus du réacteur. 

  

 

Fig. IV.4 Schéma du montage expérimental de la photolyse et du photo-Fenton          

 

Pour les procédés : Electro-Fenton (Fig. IV.5)  Photo-électro-Fenton (PEF) (Fig. IV.6) 

Sono-électro-Fenton (SEF) (Fig. IV.7) et Sono-Photo-électro-Fenton (SPEF) (Fig. IV.8), 

comprennent essentiellement une alimentation électrique (VOLTCRAFT PS 405 Pro) et 

un réacteur électrochimique non divisé et ouvert, sous la forme d'une cellule cylindrique. 

L'électrolyse en mode galvano-statique de la solution (200 ml) à température ambiante a 

été réalisée entre une cathode en feutre de carbone (Carbone Loraine) et une anode en 

acier inoxydable de surface géométrique effective de 31,5 cm2. L'intensité du courant a 

été contrôlée avec un multimètre (métrix MX52). La même lampe UVA a été placée au 

dessus du réacteur d’une distance fixe de 10cm. 

Dans les procédés (SEF) et (SPEF) le dispositif expérimental a été couplé avec le proces-

sus ultrason (US) en utilisant un bain ultrason (modèle Bandelin Sonorex type : RK 100 

H- 35 kHz). 
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 Les expériences ont été menées en mode batch et la solution a été mélangée en continu 

par un agitateur magnétique  (SCI -LOGEX). Avant de commencer l’expérience, pendant 

10 min et tout au long de l'électrolyse, de l'oxygène a été fournie à la solution par barbo-

tage (0,2 L.min-1) d'air comprimé et purifié.  

Avant de commencer l'électrolyse, le pH a été ajusté à 3 avec 0,1 M de H2SO4  et qui a été 

ajouté à la solution du NET contenant Na2SO4 comme électrolyte support, une quantité 

bien définie de catalyseur (minerai d'hématite, sulfate de fer synthétique ou sulfate de fer 

récupéré), pour le catalyseur naturel (Pyrite) l’ajout de l’acide sulfurique n’était pas né-

cessaire. 

À des intervalles de temps donnés, des échantillons de 5 mL ont été prélevés du réacteur 

électrochimique afin d’analyser la concentration du NET et sa DCO par spectroscopie 

UV-Vis immédiatement. 

 

 

 

  Fig. IV.5 Schéma du montage expérimental de l’Electro-Fenton          
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Fig. IV.6 Schéma du montage expérimental du photo-électro-Fenton    

 

 

  Fig. IV.7 Schéma du montage expérimental de la Sono-électro-Fenton              
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Fig. IV.8 Schéma du montage expérimental de la Sono-photo-électro-Fenton              

 

IV.5 Techniques analytiques 

IV.5.1 Analyse par spectroscopie UV-Visible 

La spectrophotométrie UV-Visible est basée sur le principe d’absorption des            

rayonnements électromagnétiques dans le domaine UV-Visible par les composés        

chimiques. Cette technique est basée sur la loi de Beer-Lambert qui montre, pour des  

solutions diluées, une relation de proportionnalité entre l'absorbance du composé et sa 

concentration selon l’équation IV.1: 

A = ɛ.ℓ.C     (Eq. IV.5) 

A : l’absorbance 

Ɛ (mol-1.L.cm-1): le coefficient d’absorption molaire de l’espèce absorbante en solution. 

ℓ (cm) : l’épaisseur de la  cuve. 

C (mol/L) : la concentration de l’espèce absorbante 

La spectrophotométrie UV-Visible a été utilisée pour déterminer la longueur d’onde 

d’absorption maximale du colorant NET. Pour cela, un balayage spectral UV-visible à 

l’aide d’un spectrophotomètre Jenway 7315 (Fig. IV.9) qui est piloté par un ordinateur, et 

possédant une gamme spectrale de 190 nm à 1100 nm, a été effectué. Les mesures ont été 

réalisées dans des cuves en verre avec un trajet optique de 1 cm. 
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Fig. IV.9 Spectrophotomètre UV-Visible 

 

La Figure IV.10 montre le spectre d’absorption qui indique la longueur d’onde              

correspondante au maximum d’absorbance du colorant NET 540 nm. 

 

Fig. IV.10 Spectre d’absorption du NET à pH neutre 

 

IV.5.2 Mesure de la demande chimique en oxygène  

La demande chimique en oxygène (DCO) constitue l’une des principales méthodes    

normalisée par l’Association Française de Normalisation (AFNOR T90-101) [5] de dé-

termination de la pollution organique globale d’une eau résiduaire ou naturelle. Son prin-

cipe repose sur l’oxydation à chaud en milieu sulfochromique concentré des matières or-

ganiques de l’échantillon et sur le dosage du chrome hexavalent résiduel. La DCO a été 

déterminée selon la méthode, présentée par Thomas et Mazas [6], les substances orga-
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niques sont oxydées dans un réacteur (Fig. IV.11) par un excès de bichromate de potas-

sium (K2Cr2O7) en milieu fortement acide (H2SO4) et à ébullition sous reflux (T=150°C) 

pendant 2 heures. En présence de sulfate d’argent (Ag2SO4) comme catalyseur et de sul-

fate de mercure (HgSO4) comme agent complexant des chlorures empêchant leur oxyda-

tion en Cl2 gazeux par le bichromate. Dans ces conditions, 95 à 97 % des composés orga-

niques sont oxydés. D’une manière simplifiée, on peut décrire la réaction d’oxydation 

comme suit : 

Composé organique + Cr2O7
2- → CO2 + H2O + Cr3+    (Eq. IV.6) 

 

 

 

Fig. IV.11 Réacteur de DCO 

 La haute gamme (8,33.10-3 mol L-1) : la DCO varie entre 30 et 150 mg L-1. Dans un tube 

propre, on introduit 3 mL de la solution acide, 2 ml d’échantillon (ou d’eau ultra pur pour 

le blanc) et 1 mL de la solution de digestion. Après fermeture hermétique et                 

homogénéisation, le tube est placé dans le réacteur pendant 2 heures. L'excès de          

dichromate  de  potassium est déterminé par la mesure d’absorbance à 440 nm. La        

différence entre la quantité initiale de dichromate et l’excès non consommé par 

l’oxydation chimique permet de déterminer la valeur de la DCO (Fig. IV.12). 
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Fig. IV.12 Courbe d’étalonnage de DCO (gamme 8,33.10-3
 mol L-1) 

La basse gamme (2,5.10-3 mol L-1) : la DCO varie entre 2 et 30 mg L-1. Le protocole de 

cette gamme diffère du précédent par la concentration de K2Cr2O7
 et par le dosage      

spectrophotométrique final à 345 nm (Fig. IV.13). 

 

Fig. IV.13 Courbe d’étalonnage de DCO (gamme 2,5.10-3
 mol L-1) 
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IV.6 Méthodes de caractérisation 

On tient à préciser que la caractérisation des poudres des catalyseurs a été faite au sein des labora-

toires du Centre de Recherche Scientifique et Technique en Analyses Physico-Chimiques 

"C.R.A.P.C" de la wilaya de Laghouat. 

IV.6.1. Diffraction des Rayons X (DRX) 

Afin de caractériser la structure cristalline des poudres des catalyseurs, nous avons utilisé 

le diffractomètre analytique PAN Empyrean (Fig. IV.14) avec CuKα = 1,5418 Ǻ en utili-

sant les logiciels DataCollector et HighScore Plus de PANalytical. La diffractométrie de 

rayons X (DRX) est une méthode d'analyse physico-chimique    qualitative et quantitative. 

Cette technique permet de déterminer la nature de chaque phase cristalline au sein d'un 

échantillon mais aussi de remonter à la structure du système analysé. La DRX est basée 

sur la loi de Bragg (Eq. IV.7). 

2d.sinƟ = n λ                  (Eq. IV.7) 

Où d est la distance interréticulaire, Ɵ est l’angle de Bragg, n est l’ordre de diffraction et 

𝜆 est la longueur d’onde des rayons X. La DRX est une technique d'analyse basée sur la 

diffraction des rayons X par la matière. La méthode générale consiste à bombarder 

l'échantillon avec des rayons X, et à analyser l'intensité des rayons X qui est diffusée se-

lon l'orientation dans l'espace. Les rayons X diffusés interfèrent entre eux, l'intensité pré-

sente donc des maxima dans certaines directions, on parle de phénomène de «diffraction». 

On enregistre l'intensité détectée en fonction de l'angle de déviation 2θ du faisceau. 

  

Fig. IV.14 Diffractomètre de rayons X 
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IV.6.2 Microscopie Electronique à Balayage et Spectroscopie X à Dispersion 

d’Energie (MEB-EDX) 

Le microscope électronique à balayage environnemental Thermo Scientific Quattro 

(ESEM) a été utilisé pour analyser et confirmer la morphologie de surface des catalyseurs 

(Fig. IV.15). La microscopie électronique à balayage (MEB) est une technique de         

microscopie capable de produire des images en haute résolution de la surface d’un    

échantillon en se basant sur les interactions électrons-matière. Le principe 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.   

La spectroscopie à rayons X à dispersion d'énergie (EDX) est une technique analytique 

couplée avec différentes applications, dont la microscopie électronique à balayage. 

L’analyse EDS repose également sur les interactions d’un faisceau d'électrons à la surface 

d’un échantillon produisant des rayons X qui sont caractéristiques des éléments présents. 

Elle permet entre autres la détermination de la composition élémentaire de points indivi-

duels ou à faire ressortir par cartographie la distribution d'éléments issus de la zone numé-

risée sous forme d’image. 

 

 

Fig. IV.15 Microscope électronique à balayage 

IV.6.3 La spectrométrie de fluorescence X 

La spectrométrie de fluorescence X est une technique d'analyse élémentaire globale   

permettant d'identifier et de déterminer la plupart des éléments chimiques qui composent 

un échantillon. 
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Lorsque l'on bombarde de la matière avec des rayons X, la matière réémet de l'énergie 

sous la forme, entre autres, de rayons X ; c'est la fluorescence X, ou émission secondaire 

de rayons X. 

Le spectre des rayons X émis par la matière est caractéristique de la composition de 

l'échantillon, en analysant ce spectre, on peut en déduire la composition élémentaire,  

c'est-à-dire les concentrations massiques en éléments. 

L'analyse du spectre peut se faire de deux manières : 

 par analyse dispersive en longueur d'onde (WD-XRF, Wavelength Dispersive 

X-Ray Fluorescence spectrometry) ; 

 par analyse dispersive en énergie (ED-XRF, Energy Dispersive X-Ray          

Fluorescence spectrometry). 

 

Le spectromètre de fluorescence X (S2PUMA-BRUKER) (EDXRF) (Fig. IV.16) a été   

utilisé dans notre étude pour analyser les échantillons élémentaires. L'échantillon est placé 

dans la zone de mesure contenant un petit trou à l'intérieur de la chambre               

d'échantillonnage. La chambre d'échantillonnage et l'obturateur du tube à rayons X du 

(S2PUMA) est conçu de manière à empêcher la perte de rayons X de l'instrument. On 

utilise une source Pd pour la génération de rayons X, ayant une plage de tension appliquée 

jusqu'à 50 kV et à commutation automatique des points focaux de 0,3 à 10 mm de      

diamètre, à l'aide d'un détecteur de dérive au silicium, avec option de vide, N2 , He et  

atmosphère d'air pour la chambre d'échantillon. 

 

Fig. IV.16 Spectromètre de fluorescence X (S2 PUMA-BRUKER) (EDXRF) 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Spectre_%C3%A9lectromagn%C3%A9tique
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89l%C3%A9ment_chimique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Analyse_dispersive_en_longueur_d%27onde
https://fr.wikipedia.org/wiki/Analyse_dispersive_en_%C3%A9nergie
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V. Caractérisation des catalyseurs étudiés 

Dans le cadre de cette étude, deux techniques de caractérisation (la diffraction des rayons 

X (DRX), la microscopie électronique à balayage (MEB) couplée avec la microscopie X à 

dispersion d’énergie (EDS) ont été mises en œuvre pour caractériser les catalyseurs      

utilisés dans ce travail (Pyrite, Hématite et Sulfate de fer récupéré).  

 

V.1 Microscopie Electronique à Balayage (MEB) et Spectroscopie X à Dispersion  

d’Energie (MEB-EDS) 

Les images MEB (Fig. V.1a) de la poudre de pyrite montrent des cristaux aux contours 

bien définis et une surface très lisse. Cependant, l'analyse MEB de la poudre d'hématite 

(Fig. V.1b) révèle des cristaux lamellaires non uniformes et enchevêtrés de forme trapue 

avec une surface rugueuse. Cette morphologie est caractéristique des       cristaux d'héma-

tite. Les images MEB (Fig. V.1c) de la poudre de sulfate de fer récupéré montrent des 

cristaux en forme de capillaire à agrégats fibreux avec une surface claire et homogène. 
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Fig. V.1. Images MEB des catalyseurs (a : pyrite ; b : hématite ; c : sulfate de fer récupré) 
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Le spectre EDS (Fig. V.2) ne montre que les pics de Fe et S avec des pourcentages en 

poids de 47,45 et 52,55 % respectivement (Tab. V.1), révélant une très grande pureté de la 

pyrite.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Fig. V.2 Analyse de la pyrite par EDS 

Tab. V.1 Composition chimique de la pyrite 

 

 

 

 

 

 

De plus, le rapport du pourcentage atomique Fe/S : 1/1,93 correspond bien à la formule 

chimique de la pyrite (FeS2). Cependant, la Fig. V.3 révèle qu'en plus du fer et de       

l'oxygène, l'hématite naturelle contient d'autres impuretés telles que Si, Co et Sb. Les  

valeurs élevées des rapports de pourcentage en poids O/Fe 62,7 / 35,52 et  atomique 85,50 

/ 13,86 (Tab. V.2) sont probablement dues à la présence de goethite et d'autres oxydes. 

 

 

 

 

 

 

Elément % en poids  % Atomique  Erreur 

(%) 

S  52,55 65,86 5,45 

Fe  47,45 34,14 2,26 
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Fig. V.3 Analyse de l’hématite par EDS 

 

Tab. V.2 Composition chimique de l’hématite 

 

 

 

 

 

 

 

Le spectre EDS (Fig. V.4) affiche les pics de Fe et S et O avec des pourcentages en poids 

de 10,96, 4,38 et 54,96 % (Tab. V.3) respectivement, révélant clairement la présence de 

FeSO4. De plus, le spectre EDS montre la présence de C et Te en traces. Cela pourrait 

s'expliquer par le fait que l'acier est principalement fabriqué à partir de minerai de fer 

mais contenait également d'autres composants tels que le carbone et les ferroalliages [1]. 

Un autre type d'acier est l'acier non allié, pour lequel les teneurs d'un certain nombre 

d'éléments ne dépassent pas les valeurs limites fixées par la norme NF EN 10020, pour 

l'analyse de coulée. Le cas du tellérium (Te) est compris entre 0,01 et 0,40%. Le plus gros 

consommateur de tellure est la métallurgie du fer et de l'acier inoxydable selon l'enquête 

géologique des États-Unis (USGS) [2]. L'ajout à l’acier et le cuivre produit un alliage plus 

usinable qu'autrement [3]. 

 

 

Elément % en poids  % Atomique  Erreur 

(%) 

O  62,77 85,50 9,06 

Si  0,51 0,40 11,48 

Fe  35,52 13,86 1,53 

Co  0,17 0,06 25,24 

Sb  1,03 0,18 10,41 
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 Fig. V.4 Analyse par EDS du déchet métallurgique (sulfate de fer récupéré)  

 

Tab. V.3. Composition chimique du déchet métallurgique (sulfate de fer récupéré) 

 

 

 

 

 

 

 

V.2 Diffraction des Rayons X 

Pour caractériser la structure cristalline des poudres de pyrite et d'hématite par DRX, nous 

avons utilisé le diffractomètre analytique PAN Empyrean avec CuKα = 1,5418 Ǻ en       

utilisant les logiciels DataCollector et HighScore Plus, tous deux de PANalytical.  

L'intensité des pics et leur position dans le diffractogramme de l'échantillon de pyrite 

(Fig. V.5) sont données dans le (Tab. V.4). La correspondance des valeurs 2ϴ des pics  

obtenus avec celles étalons de pyrite a été évaluée avec un score de 50 %. 

 

Elément % en poids  %Atomique  Erreur (%) R 

C  29,32 39,30 10,98 0,9104 

O  54,96 55,29 10,26 0,9197 

S  4,38 2,20 4,72 0,9443 

Fe  10,96 3,16 1,59 0,9646 

Te  0,38 0,05 3,48 0,9554 
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Fig. V.5 Diffractogramme DRX de la pyrite 

Tab. V.4 Valeurs de 2Ɵ, l'espacement d et la taille des pics de la poudre de pyrite. 
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 01-074-8366

Pos. [°2θ] Height [cts] FWHM Left [°2θ] d-spacing [Å] Rel. Int. [%] 

9.6144 74.70 0.3070 9.19939 3.71 

18.3434 23.15 0.4093 4.83669 1.15 

20.8092 50.65 0.3070 4.26880 2.52 

26.6469 250.82 0.4093 3.34538 12.46 

28.5334 683.78 0.3070 3.12835 33.98 

33.0439 2012.57 0.3070 2.71091 100.00 

37.0846 1196.00 0.3070 2.42429 59.43 

40.7693 527.12 0.4093 2.21330 26.19 

47.4574 549.71 0.4093 1.91582 27.31 

50.2208 34.71 0.3070 1.81669 1.72 

56.3052 1298.14 0.3070 1.63396 64.50 

59.0388 227.17 0.3070 1.56466 11.29 

61.7312 212.89 0.3070 1.50273 10.58 

64.3309 222.44 0.3070 1.44813 11.05 

76.6512 102.78 0.3070 1.24319 5.11 

79.0273 54.23 0.3070 1.21167 2.69 

81.3955 72.06 0.3070 1.18229 3.58 

83.7310 25.40 0.3070 1.15516 1.26 

88.4064 26.35 0.4093 1.10575 1.31 

Visible Ref.Code Score Compound 

Name 

Displ.[°2θ] Scale Fac. Chem. For-

mula 

* 01-074-8366 50 Iron Sulfide 0.000 0.895 Fe0.987 S2 
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 Le diffractogramme de la poudre d'hématite (Fig. V.6) est plus riche en pics que celui de 

la pyrite. Les valeurs des 2 thêta et leurs intensités d'échantillon d'hématite sont présentées 

dans le (Tab. V.5). Le logiciel évalue la correspondance des pics avec le minerai        

d'hématite avec un score de 13%. Les trois pics avec 2ϴ : 21,3164 ; 33,1280 et 35,6543 

indiquent la présence de goethite. 

 
Fig .V.6 Diffractogramme DRX de l’hématite 

Tab. V.5 Valeurs de 2ϴ, l'espacement ‘d’ et la taille des pics de la poudre d'hématite. 
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 ech hematite

 01-087-1165

Pos. [°2θ] Height [cts] FWHM Left [°2θ] d-spacing [Å] Rel. Int. [%] 

21.3164 17.83 0.6140 4.16836 1.76 

24.1566 158.33 0.3070 3.68432 15.62 

33.1280 455.40 0.3070 2.70422 44.93 

35.6543 1013.68 0.3070 2.51820 100.00 

40.8839 124.61 0.4093 2.20735 12.29 

49.4593 155.73 0.3070 1.84286 15.36 

54.0331 198.06 0.3070 1.69717 19.54 

57.4957 36.03 0.6140 1.60293 3.55 

62.4274 95.98 0.4093 1.48763 9.47 

64.0252 395.26 0.2558 1.45431 38.99 

71.8890 11.18 0.8187 1.31335 1.10 

85.0303 19.48 0.6140 1.14080 1.92 

Visible Ref.Code Score Compound 

Name 

Displ.[°2θ] Scale Fac. Chem. For-

mula 

* 01-087-1165 13 Iron Oxide 0.000 0.376 Fe2 O3 
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Afin de caractériser la structure cristalline de la poudre de sulfate de fer récupéré par 

DRX, le diffractomètre analytique PAN Empyrean avec CuKα = 1,5406 Ǻ a été utilisé. 

L'intensité des pics et leur position dans le diffractogramme (Fig. V.7) sont représentées 

dans le (Tab. V.6). La correspondance des valeurs 2ϴ des pics obtenus avec celles stan-

dard du catalyseur synthétique (FeSO4) est évaluée avec un score de 16 %. 

 

Fig. V.7 Diffractogramme DRX du déchet métallurgique (sulfate de fer récupéré) 
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Tab. V.6 Valeurs de 2ϴ, l'espacement ‘d’ et la taille des pics de la poudre de catalyseur 

sulfate de fer récupéré. 

 
Pos. [°2θ] Height [cts] FWHM Left [°2θ] d-spacing [Å] Rel. Int. [%] 

12.9967 208.00 0.3070 6.81191 6.20 

16.2313 1068.46 0.3070 5.46100 31.83 

18.1931 3357.27 0.3070 4.87629 100.00 

19.7907 749.21 0.3070 4.48612 22.32 

22.2950 225.93 0.3070 3.98757 6.73 

23.6824 1064.85 0.3070 3.75700 31.72 

24.7345 78.31 0.3070 3.59953 2.33 

26.2613 391.26 0.3070 3.39362 11.65 

27.5429 482.03 0.5117 3.23856 14.36 

28.6947 177.17 0.3070 3.11113 5.28 

29.8880 27.61 0.3070 2.98958 0.82 

32.6611 52.82 0.6140 2.74181 1.57 

34.0958 20.76 0.5117 2.62965 0.62 

36.2656 97.87 0.3582 2.47714 2.92 

37.0040 272.79 0.3070 2.42939 8.13 

37.7484 32.12 0.3070 2.38318 0.96 

38.9499 34.63 0.6140 2.31238 1.03 

41.4170 87.97 0.3070 2.18017 2.62 

43.5372 87.67 0.3070 2.07879 2.61 

45.0814 98.31 0.2558 2.01111 2.93 

46.2200 149.34 0.3070 1.96418 4.45 

48.9329 137.51 0.3070 1.86145 4.10 

52.1249 18.46 0.3070 1.75472 0.55 

60.5670 60.34 0.3070 1.52879 1.80 

Visible Ref.Code Score Compound 

Name 

Displ.[°2θ] Scale Fac. Chem. Formula 

* 01-076-0657 16 Iron Sulfate 

Hydrate 

0.000 0.325 Fe ( S O4 ) ( H2 O 

)7 
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V.3 Spectromètrie de fluorescence X  

Les résultats de l’analyse chimique quantitative des échantillons caractérisés de la pyrite, 

hématite et sulfate de fer récupéré sont représentés dans les tableaux (Tab. V.7, Tab. V.8 

et Tab. V.9) respectivement.  

Tab. V.7 Résultats FRX de la pyrite 

Formule Composition (%) 

Fe 53,04 

S 36,45 

SiO2 7,31 

P2O5 0,91 

Al2O3 0,65 

CaO 0,55 

CoO 0,49 

As2O3 0,30 

WO3 0,11 

Cl 0,08 

NiO 0,06 

CuO 0,04 

ZnO 0,01 

SeO2 0,01 

  

Les résultats montrent que l’échantillon de la pyrite (Tab. V.7) contient non seulement de 

disulfure de fer mais peut également contenir du fer sous d’autres formes. 

Tab. V.8 Résultats FRX de l’hématite 

Formule Composition (%) 

Fe2O3 92,28 

Sb2O3 2,33 

As2O3 1,31 

SiO2 1,20 

PbO 1,1 

Al2O3 0,71 

P2O5 0,42 

ZnO 0,41 

SO3 0,15 

CuO 0,03 

GeO2 0,02 

MoO3 0,02 

Rb2O 0,01 

Br 0,01 

SrO 0,01 

Tl2O 0,01 
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L’échantillon de l’hématite (Tab. V.8) montre clairement qu’il se compose de 92,28% de 

Fe2O3. 

Tab. V.9 Résultats FRX du déchet métallurgique (sulfate de fer récupéré) 

Formule Composition (%) 

SO4 50,80 

Fe 47,31 

P2O5 0,70 

Na 0,6 

Al2O3 0,44 

CaO 0,08 

Cl 0,03 

SiO2 0,02 

MnO 0,02 

 

L’échantillon de sulfate de fer récupéré comme déchet métallurgique montre également 

qu’il se compose principalement de FeSO4 (Tab. V.9). L’analyse par fluorescence X des 

minerais naturels et du déchet métallurgique montre qu’en plus de la matière principale 

(pyrite, hématite et FeSO4) il existe beaucoup d’impuretés sous forme d’oxydes (Al2O3, 

P2O5, SiO2, etc…) 
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VI. La dégradation homogène et hétérogène du NET par PF, EF et EF hybrides 

Parmi les procédés d'oxydation avancée (POAs), les procédés d'oxydation avancée élec-

trochimiques (POAEs) sont une alternative prometteuse car ils respectent l'environnement 

et dégradent la matière organique d’une manière non sélective [1]. Dans ces procédés la 

quantité de radicaux hydroxyle est sous le contrôle du courant appliqué.  

Le POAE basé sur la réaction de Fenton est appelé électro-fenton (EF). Il est le POAE le 

plus connu et le plus populaire basé sur la chimie de réaction de Fenton, mais jusqu’à pré-

sent les POAs ne sont pas appliqués à l’échelle industrielle en raison de leur coût extrê-

mement élevé. Le remplacement de certains produits chimiques en utilisant des déchets 

récupérés ou des minerais naturels peut aider à résoudre une partie de ce problème et pro-

téger l’environnement.  

C’est dans ce but qu’on a étudié dans une première partie la dégradation du noire ério-

chrome T par EF en utilisant comme catalyseur deux minerais naturels (Pyrite et Héma-

tite) et un déchet métallurgique (FeSO4) récupéré.  

Dans une deuxième partie, une étude comparative a été faite pour la dégradation homo-

gène (FeSO4) et hétérogène (FeS2) du colorant NET utilisant les procédés suivant : photo-

lyse, photo-Fenton (PF), électro-Fenton (EF), photo-électro-Fenton (PEF), sono-électro-

Fenton (SEF) et sono-photo-électro-Fenton (SPEF).  

 

VI.1 Etudes préliminaires   

Avant d’entamer l’étude de l’influence des paramètres expérimentaux, nous avons tout 

d’abord vérifié l’adsorption du NET sur le feutre de carbone utilisé comme cathode et 

étudier l’effet de l’électro-oxydation de l’inox pharmaceutique utilisé comme anode.   

 

VI.1.1 Etude de l’adsorption sur la cathode (feutre de carbone)  

L’objectif de cette étude est de vérifier que le feutre de carbone utilisé comme cathode 

n’adsorbe pas le colorant (NET), pour cela on a choisi comme conditions : mettre la solu-

tion dans l’obscurité, en ajoutant le catalyseur conventionnel et en absence du courant 

électrique pendant 24h avec agitation, les conditions sont : pH=3, V=200 mL, [Na2SO4]= 

1,7.10-2 M et [FeSO4]= 10-4 M. 

Les résultats de l’expérience, présentés dans la figure VI.1 montrent que l’adsorption du 

NET par le feutre de carbone est négligeable avec un taux de dégradation de 1,18% et un 

taux de minéralisation de 0,68%. 
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Fig.VI.1 Etude de l’adsorption du colorant NET sur le feutre de carbone (a : taux de dé-

gradation et b : taux de minéralisation) 

 

VI.1.2 Effet de l’électro-oxydation (anode en Inox) 

Afin de vérifier si la plaque en inox pharmaceutique utilisée comme anode, ne réagit et 

n’interagit pas avec le milieu (solution à traiter) ; une deuxième expérience a été faite sous 

des conditions bien déterminées (pH=3, V=200 mL, [Na2SO4]= 8.10-3 M; i=15 mA.cm-2) 

en présence de catalyseur et dans un milieu obscure, l’aire est barboté à un débit de 0,2 

L.min-1. Les résultats sont présentés dans la figure VI.2 

D’après la figure VI.2 on remarque une faible réactivité de l’anode (12,8% dégradation et 

9,9% de minéralisation) qui peut être expliquée par le fait que l’anode en Inox possède un 

potentiel de dégagement d’O2 relativement faible, qui ne permet pas de produire quantita-

tivement des radicaux hydroxyle par la décomposition de l’eau.  

En règle générale, plus le potentiel de dégagement d'O2 du matériau de l'anode est élevé, 

plus l'interaction de M(•OH) avec la surface de l'anode est faible et plus la réactivité chi-

mique vis-à-vis de l'oxydation organique est élevée (Eq.VI.1) [2]. 

M(•OH) → MO + H+ + e−                 (Eq.VI.1) 

 

 

a b 
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Fig.VI.2 Etude de l’interaction de la plaque en Inox avec la solution à dégrader en pré-

sence du courant électrique 

 

VI.2 La dégradation homogène et hétérogène du NET par EF  

Dans cette première partie et afin d’évaluer l’efficacité des catalyseurs étudiés, les taux de 

dégradation et de minéralisation des catalyseurs naturels (Hématite et Pyrite) et du déchet 

métallurgique sont comparées avec celle du catalyseur FeSO4 communément employé 

dans l’EF. L’influence de différents paramètres expérimentaux (la concentration du colo-

rant, la concentration de catalyseur, la concentration d’électrolyte support (Na2SO4), la 

densité de courant) a été étudiée. 

 

VI.2.1 Etude de l’influence des paramètres expérimentaux  

VI.2.1.1 Influence de la dose de catalyseur    

Dans le but d'optimiser la dose de catalyseur à introduire dans le système, des expériences 

sur la dégradation de la solution du NET par EF ont été réalisées pour différentes doses de 

(pyrite, hématite et déchet métallurgique). Des expériences de dégradation utilisant du 

sulfate de fer conventionnel à différentes concentrations ont également été réalisées pour 

la comparaison. 

    La figure VI.3 montre clairement que l'efficacité du procédé dépend de la dose de cata-

lyseur. L’allure des courbes de décoloration (VI. 3a, c, e et g) et de minéralisation (VI. 3b, 

d, f et h) est similaire pour tous les catalyseurs étudiés. Il s’agit d'abord, d’une augmenta-

tion de l'efficacité de décoloration avec la dose de catalyseur ensuite une diminution. La 

diminution de l'efficacité observée avec des doses supérieures aux doses optimales peut 

être expliquée par l'excès d'ions ferreux (Fe2+) qui piège les radicaux hydroxyle selon la 

réaction suivante (Eq. VI.2) [3].  

 

a b 
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Fe2+ + OH →  Fe3+ + OH                                      (Eq. VI.2) 

 

 

 

a b 

c d 

e f 
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Fig. VI.3  Effet de la dose du catalyseur sur la décoloration (a : sulfate de fer, c : pyrite, 

e : hématite, g : sulfate de fer récupéré) et de l’élimination de la DCO (b : catalyseur con-

ventionnel, d : pyrite, f : hématite, h : déchet métallurgique) de la solution du NET. [NET] 

= 50 mg.L-1;  pH= 3; [Na2SO4] = 8.10-3 M; i=15 mA.cm-2 ; V= 200 mL. 

 

Pour les différents catalyseurs la dose optimale est entre 0,03 et 0,04 g L-1 Fig. VI.4. Nous 

remarquons également que pour chaque catalyseur les efficacités maximales de décolora-

tion et de minéralisation de la solution du NET sont observées pour la même dose opti-

male. Tous les catalyseurs se sont montrés relativement efficaces avec des taux de décolo-

ration et de minéralisation allant de 86,33 à 92,65% et de 80,72 à 91,91% respectivement. 

L’ordre d’efficacité de décoloration et de minéralisation des différents catalyseurs est 

comme suit : FeSO4 conventionnel > Pyrite > Hématite > Déchet métallurgique. 

 Nous remarquons que les catalyseurs naturels notamment la pyrite présente une efficacité 

légèrement inférieure à celle du catalyseur conventionnel. Ce résultat montre que les cata-

lyseurs naturels peuvent remplacer efficacement le catalyseur conventionnel pour 

l’élimination du NET par EF. 

 

 

 

g h 
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Fig. VI.4 Taux de décoloration/minéralisation enregistrés pour la dose optimale de cataly-

seur (FeSO4 = 0,038 g.L-1 ; Pyrite= 0,03 g.L-1 ; Hématite =0,04 g.L-1 ; FeSO4déch= 

0,038g.L-1 ) , pH = 3; [Na2SO4] = 8.10-3 M; [NET] = 50 mg.L-1 ; i=15 mA.cm-2 ; V= 200 

mL ; t = 60 min. 

       

VI.2.1.2 Influence de la concentration initiale du colorant NET 

L'effet de la concentration du NET sur l'efficacité de sa dégradation par électro-Fenton 

hétérogène a été étudié en faisant varier la concentration du colorant azoïque entre 10 et 

100 mg.L-1. La (Fig. VI.5) montre que pour les quatre catalyseurs étudiés, l'efficacité de 

décoloration (87,18 ; 86,75 ; 83,92 ; 80,95%) et de minéralisation (85,05 ; 82,86 ; 

80,99 ;79,88%) pour les catalyseurs (FeSO4conv, pyrite, hématite et FeSO4déch)  respective-

ment ; diminue à mesure que la concentration du colorant augmente. Cette diminution est 

plus prononcée quand la concentration du NET est augmentée de 50 à 100 mg.L-1. 

 

a b 
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Fig. VI.5 Effet de la concentration du NET sur la décoloration (a : catalyseur convention-

nel, c : pyrite, e : hématite, g : sulfate de fer récupéré) et de la DCO (b : sulfate de fer, d : 

pyrite, f : hématite, h : déchet métallurgique) de la solution du NET. [FeSO4] = 2,5.10-4 

M; [pyrite]= 0,03 g.L-1 ; [hématite]= 0,04 g.L-1 ; [FeSO4]déch  = 0,038 g.L-1 ; pH = 3; 

[Na2SO4] = 8.10-3 M; i=15 mA.cm-2 ; V= 200 mL. 

 

La figure VI. 6 donne les valeurs du taux de décoloration et de minéralisation enregistrés 

après 60 min de traitement pour une concentration initiale en NET de 50 mg.L-1. La dimi-

nution de l'efficacité, d’élimination du NET avec l’augmentation de sa concentration est 

probablement due en grande partie à la diminution du rapport •OH / NET et également à 

c d 

e f 

g h 
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l'augmentation de la quantité de produits d'oxydation sur la surface de l'électrode qui em-

pêchent le contact entre les molécules du NET et les sites actifs [4].  

 

Fig. VI.6 Taux de décoloration/minéralisation de la solution du NET pour la dose opti-

male de [NET]=50 mg.L-1 ; catalyseur (FeSO4 = 2,5.10-4 M ; Pyrite= 0,03 g.L-1 ; Hématite 

=0,04 g.L-1 ; FeSO4déch= 0,038g.L-1 ) , pH = 3; [Na2SO4] = 8.10-3 M ; i=15 mA.cm-2 ;       

V = 200 mL ; t = 60 min. 

 

    VI.2.1.3 Influence de la concentration de l’électrolyte support 

 

 

a b 

c d 
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Fig. VI.7  Effet de la concentration de  l’électrolyte support sur la décoloration (a : cataly-

seur conventionnel, c : pyrite, e : hématite, g : sulfate de fer récupéré) et de la DCO (b : 

sulfate de fer, d : pyrite, f : hématite, h : déchet métallurgique) de la solution du NET. 

[FeSO4] = 2,5.10-4 M; [pyrite]= 0,03 g.L-1 ; [hématite]= 0,04 g.L-1 ; [FeSO4]déch  = 0,038 

g.L-1 ; pH = 3; [NET] = 50 mg.L-1; i=15 mA.cm-2 ; V= 200 mL. 

 

Dans le procédé EF, le sulfate de sodium est couramment utilisé comme électrolyte sup-

port [5]. Afin d'étudier l'effet de la concentration de l'électrolyte sur la dégradation du 

NET, des expériences d'EF à différentes concentrations dans la plage 4.10-3 - 3,5.10-2 M et 

dans les mêmes conditions opératoires. Les résultats ont été comparés à ceux du cataly-

seur de sulfate de fer conventionnel.  

Les courbes de variation de taux de décoloration et de minéralisation à différentes concen-

trations d’électrolyte support (Fig. VI.7) présentent des allures presque identiques, com-

prenant deux branches de cinétique, la première rapide et la seconde relativement lente. 

Par rapport à la concentration en électrolyte support, on remarque tout d’abord une aug-

mentation des taux de décoloration (93,05 ; 90,30 ; 89,13 ; 86,79%) et de minéralisation 

(92,06 ; 89,20 ; 87,51 ; 83,01%)  lorsque la concentration de Na2SO4 augmente de 4.10-3 à 

8.10-3 M (Fig. VI.8), ensuite une diminution correspondant à l'augmentation de la concen-

tration de Na2SO4 de 8.10-3 à 3,5.10-2 M. Nous remarquons que 8.10-3 M est une concen-

e 
f 

g h 
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tration optimale de l’électrolyte support pour tous catalyseurs étudiés. Ce résultat indique 

que l'effet de la concentration de l'électrolyte support est indépendant de la nature de cata-

lyseur utilisé. 

 

 
Fig. VI.8 Taux de décoloration/minéralisation du colorant NET enregistrés à la concentra-

tion optimale (8.10-3 M) de l’électrolyte support Na2SO4 ([NET]=50 mg.L-1 ; catalyseur 

(FeSO4 = 2,5.10-4 M ; Pyrite= 0,03 g.L-1 ; Hématite =0,04 g.L-1 ; FeSO4déch= 0,038g.L-1 ), 

pH = 3 ; i=15 mA.cm-2 ; V= 200 mL ; t = 60 min. 

 

 La variation de l’efficacité d’élimination du NET avec la concentration de l’électrolyte 

support Na2SO4 peut être interprétée par quelques phénomènes qui pourraient avoir lieu 

lors du processus d’EF. En effet, l'augmentation de la concentration de Na2SO4 dans la 

gamme 4.10-3 - 8.10-3 M favorise la formation d'ions peroxodisulfate (S2O8
2-) par oxyda-

tion de HSO4
- via l’Eq. VI.3 Les ions peroxodisulfate formés oxydent les molécules NET 

et améliorent donc son élimination. Cependant, augmenter encore la concentration de 

l'électrolyte support jusqu'à 3,5.10-2 M, conduit à la consommation du radical hydroxyle 

généré par une concentration élevée en SO4
2- selon l’Eq. VI.4 [4] et par conséquent, les 

taux d'élimination de la couleur et de la DCO diminuent. 

  

2HSO4
- → S2O8

2- + 2H+ + 2e-                                         (Eq. VI.3)  

•OH + SO4
2-     →        OH - + SO4 

•-                                                      (Eq. VI.4) 
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VI.2.1.4 Influence de la densité de courant  

En général la densité de courant traduit la vitesse de production des radicaux hydroxyles et 

par conséquent la vitesse de décoloration et de minéralisation du colorant NET. Afin de 

mettre en évidence l’effet de la densité de courant sur la dégradation de la solution nous 

avons réalisé des expériences à différentes densités de courant (5; 15; 25; 35 mA cm-2). Les 

résultats obtenus sont illustrés dans la figure VI.9. 

 

 

 

a b 

c d 

f e 
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Fig. VI.9 Effet de la densité du courant sur la décoloration (a : catalyseur conventionnel, 

c : pyrite, e : hématite, g : déchet métallurgique) et de la DCO (b : catalyseur convention-

nel, d : pyrite, f : hématite, h : déchet métallurgique) de la solution du NET. [FeSO4] = 

2,5.10-4 M; [Pyrite]= 0,03 g.L-1 ; [hématite]= 0,04 g.L-1 ; [FeSO4]déch  = 0,038 g.L-1 ; pH = 

3; [Na2SO4] = 8.10-3 M; [NET]=50 mg.L-1 ; V= 200 mL. 

 

Les résultats rapportés sur la figure. VI.9 montrent que pour les catalyseurs naturels, le 

déchet métallurgique ainsi que pour le catalyseur conventionnel, le taux de dégradation 

augmente d'abord (93,24; 86,75; 82,25; 80,95%) lorsque la densité de courant passe de 5 à 

15 mA.cm-2 (Fig. VI.10), ensuite diminue pour des densités de courant supérieures à 15 

mA.cm-2. En général, l'augmentation de la densité de courant jusqu'à une certaine valeur, 

dans notre cas 15 mA.cm-2 favorise l'efficacité du procédé, par l’accélération de la réduc-

tion de l'oxygène pour produire du peroxyde d'hydrogène et la réduction de Fe3+ à la ca-

thode pour former Fe2+. Cependant, nous interprétons la diminution de la vitesse de dé-

gradation à des valeurs de densité de courant supérieures à 15 mA.cm-2, par l'intensifica-

tion des réactions parasites qui entrent en compétition avec les Eqs VI.5 et VI.6 telle que 

la réaction de dégagement d'hydrogène à la cathode (Eq. VI.7) ; l'oxydation de Fe2+ à 

l'anode en Fe3+ (Eq. VI.8) et la décroissance oxydative/réductrice de H2O2 à l'anode (Eq. 

VI.9)  et à la cathode (Eq. VI.10) [6,7]. 

 

O2 + 2H+ + 2e- → H2O2                                           (Eq. VI.5) 

Fe3+ + e- → Fe2+                                                      (Eq. VI.6)                                                       

2H+ + 2e- → H2 g                                                    (Eq. VI.7) 

Fe2+ → Fe3+ + e-                                                      (Eq. VI.8) 

H2O2 + 2H+ + 2 e-   →  2H2O                                 (Eq. VI.9)  

H2O2 → O2 g  + 2H+ + 2 e-                                     (Eq. VI.10) 

 

g h 
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Fig. VI.10 Taux de décoloration/minéralisation du colorant NET enregistrés à la densité 

de courant optimale (i= 15 mA.cm-2) ([NET]=50 mg.L-1 ; catalyseur (FeSO4 = 2,5.10-4 M ; 

Pyrite= 0,03 g.L-1 ; Hématite =0,04 g.L-1 ; FeSO4déch= 0,038g.L-1 ) , [Na2SO4] = 8.10-3 M 

pH = 3 ; V= 200 mL ; t = 60min. 

 

La comparaison des résultats de dégradation du NET par électro-Fenton utilisant les cata-

lyseurs naturels (pyrite et hématite), le déchet métallurgique ainsi que le sulfate de fer 

conventionnel montre une cinétique de dégradation relativement rapide, en particulier en 

présence de catalyseur conventionnel et de la pyrite. Ces résultats sont aussi comparés à 

ceux d’autres méthodes d’élimination du NET, on constate que les efficacités de la pyrite 

et de catalyseur sont indifférentes dans les conditions optimales (Tab. VI.1) 
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Tab. VI.1 Comparaison de l'efficacité d'élimination du NET par électro-Fenton avec 

celles obtenues par d'autres méthodes. 

Elimination du NET 

par 

Concentration 

du NET      

(mg.L-1) 

Taux d’efficacité 

(%) 

Temps 

(min) 

Référence 

Adsorption sur 

l’eucalyptus 

100 68 180 Dave et al [8] 

Biosorption sur 

Agaricus campestris 

100 99 20  Alpa et al [9] 

Adsorption sur 

MnO2-Coated Zeo-

lite 

20 79 660 Aguila and Liga-

ray 

[10] 

Photocatalysis sur 

l’oxide de titanium 

tridopé 

20 89 240 Mamba et al. 

[11] 

Adsorption sur Al-

TiPbO Nanoparticles 

100 86 90  Jethave et al  

[12]  

Electro-Fenton Cata-

ly : déchet métallur-

gique 

 

100 87 60  Cette étude 

Electro-Fenton Cata-

ly :pyrite 

100 90 60 Cette étude 

Electro-Fenton Cata-

ly :hématite 

 

100 89 60 Cette étude 

 

L'efficacité d'élimination du NET par électro-Fenton utilisant des matériaux naturels et un 

déchet métallurgique comme catalyseur est comparée à d'autres méthodes (Tab. VI.1). 

Une comparaison des différentes techniques en termes d'efficacité, de concentration de 

colorant et de temps de traitement montre qu'à l'exception de la biosorption sur Agaricus 

campestris (99%), l'élimination du NET par EF utilisant la pyrite comme catalyseur est  

plus efficace et plus rapide (60 min). 

Ce résultat permet de conclure que les catalyseurs testés dans ce travail peuvent efficace-

ment remplacer le catalyseur conventionnel, en particulier la pyrite naturelle. La grande 

efficacité du procédé pyrite-EF pourrait être attribuée à l’autorégulation des ions de fer en 

solution par les réactions suivantes en présence d’O2 [13,14] : 

 

2 FeS2 + 7 O2 + 2 H2O → 2 Fe2+ + 4 SO4
2− + 4 H+                                   (Eq. VI.11) 

2 FeS2 + 15 H2O2 → 2 Fe3+ + 14 H2O + 4 SO4
2− + 2 H+                           (Eq. VI.12) 

FeS2 + 14 Fe3+ + 8 H2O → 15 Fe2+ + 2 SO4
2− + 16 H+                              (Eq. VI.13) 
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VI.2.2 La consommation d'énergie (CE) 

La consommation d'énergie (CE) (Tab. VI.2) en kWh (gDCO)-1 pour la minéralisation de 

la solution du NET en utilisant les quatre catalyseurs (FeSO4conv, FeS2, Fe2O3 et 

FeSO4déchet) aux conditions optimales ([NET] = 50 mg.L-1 ;  pH= 3; [Na2SO4] = 8.10-3 M; 

i=15 mA.cm-2 ; V= 200 mL) peut être calculée selon l’équation suivante [15] : 

 𝐶𝐸= 𝐼𝑈𝑡/ (Δ𝐷𝐶𝑂) 𝑉𝑠         (Eq. VI.14) 

Où 

I : le courant appliqué (A) 

U : la tension de cellule (V) 

t : le temps d’électrolyse (h) 

Vs : le volume de solution (dm3), et ΔDCO est la décroissance en DCO (g dm-3). 

Tab.VI.2 Consommation d’énergie (C.E) par le procédé EF homogène et hétérogène  

Catalyseur I (A) U(V) C.E kWh (gDCO)-1 

FeSO4conventionnel 0,51 6,1 2,22 

FeS2 0,51 6,7 2,44 

Fe2O3 0,51 5,9 3,00 

FeSO4déchet 0,51 6,3 3,21 

 

D’après les résultats obtenus  (Tab. VI.2), on remarque qu’après 60 min de traitement par 

le procédé EF, le traitement par le déchet métallurgique consomme le plus d’énergie et 

que parmi les deux minerais naturels, la pyrite présente comme avantage une consomma-

tion proche à celle de catalyseur conventionnel. L’hématite aussi présente une faible con-

sommation d’énergie ce qui  montre que l'électro-Fenton hétérogène utilisant : la pyrite, 

l’hématite ou le déchet métallurgique comme catalyseur est aussi efficace que l'électro-

Fenton homogène classique utilisant du sulfate de fer conventionnel. 

VI.3 Etude comparative de la dégradation du NET par les POA et leurs couplage : 

PF, EF et EF hybrides  

Dans cette deuxième partie, on a choisi les deux catalyseurs (FeSO4conv et FeS2) pour une 

étude comparative de dégradation homogène (FeSO4conv) et hétérogène (FeS2) du colorant 

NET par les procédés : photolyse, photo-Fenton (PF), électro-Fenton (EF), photo-électro-

Fenton (PEF), sono-électro-Fenton (SEF) et le couplage sono-photo-électro-Fenton 

(SPEF) sous les mêmes conditions opératoires. 
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VI.3.1 Dégradation du colorant NET par photolyse et photo-Fenton (PF) 

VI.3.1.1 Dégradation du NET par photolyse 

Afin de vérifier la dégradation du colorant NET par voie photochimique, on propose de 

l’étudier par photolyse. Les expériences ont été réalisées avec une lampe UVA (λmax = 365 

nm). Les résultats indiquent que la molécule est difficile à dégrader avec des taux de dé-

coloration de 7,61 % et de minéralisation 4,46 % (Fig  VI.11) respectivement. 

  
 

Fig. VI.11 Effet de la photolyse sur la décoloration (a)  et de la DCO de la solution du 

NET. [NET]=100 mg.L-1 ; λmax=365 nm ; V= 200 ml ; T=60min 

 

VI.3.1.2 Dégradation du NET par photo-Fenton (PF) 

VI.3.1.2.1 Etude de l’effet de la concentration de H2O2 sur la dégradation du NET 

par (PF)  

Le peroxyde d'hydrogène joue un rôle très important en tant que source de génération 

d’HO dans la réaction de Fenton. L'effet de H2O2 sur la dégradation du colorant NET a 

été examiné en faisant varier la concentration initiale de H2O2 de 1,66×10-2 à 5,62×10-2 

M. Cela a été fait lorsque la concentration de FeSO4 était de 2,5×10-4 M, la concentration 

initiale du colorant était de 100mg.L-1. 

 Les résultats obtenus présentés sur la figure (Fig. VI.12) montrent que l'augmentation de 

la concentration de H2O2 de 1,66×10-2 à 2,5. 10-2 M améliore l’efficacité de dégradation 

du colorant NET qui atteint 76,79 %. Cela est probablement dû à l'augmentation de la 

quantité des radicaux produits par la concentration élevée de H2O2. 

Cependant, à des concentrations supérieures de H2O2 au-delà de 2,5. 10-2 M, entraîne une 

diminution de l’efficacité de dégradation jusqu’à 69,66%. Celà est peut être attribuée à la 

consommation de radicaux [16] : 

 HO + H2O2   HOO + H2O                (Eq. VI.15) 

La recombinaison et la dimérisation  

a b 
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HO + HO  H2O2                                       (Eq. VI.16) 

De plus, des réactions compétitives qui ont également contribué pour la diminution de 

l'efficacité de dégradation du colorant NET. 

HO + HOO   O2 + H2O2              (Eq. VI.17) 

À partir des résultats, il a donc été choisi comme concentration appropriée de H2O2 de 

2,5×10-2 M. 

 

Fig. VI.12 Effet de la concentration de H2O2 sur la décoloration (a) et la DCO (b) de la 

solution du NET par photo-Fenton. [NET]=100 mg.L-1 ; [FeSO4] = 2,5.10-4 M ; pH=3 

λUVA=365 nm ; V= 200 mL ; T=60 min 

 

VI.3.1.2.2 Dégradation du NET par PF homogène et hétérogène 

VI.3.1.2.2.1 Dégradation du NET par PF homogène 

Lors de la réaction de photo-Fenton, on utilise une irradiation UV qui possède une double 

fonctionnalité menant à la production supplémentaire de radicaux hydroxyle. En effet, 

l’irradiation permet d’une part, la décomposition du H2O2 par photolyse et d’une autre, 

elle augmente l’activité catalytique du fer, à pH entre 3 et 4, l’espèce prédominante est 

Fe(OH)2+, cette espèce absorbe la lumière dans la région de longueur d’onde entre 250 nm 

et 400 nm nettement mieux que le Fe(III) et sa réduction photochimique en solution 

aqueuse permet de produire des •OH et des ions Fe(II) qui vont eux aussi produire des 

radicaux hydroxyles via la réaction de Fenton. [17]. 

C’est dans ce but qu’on a étudié la dégradation du colorant NET par photo-Fenton, les 

résultats (Fig. VI.13) montrent qu’en présence du système (H2O2/Fe2+/UV), on obtient un 

taux de décoloration de 76,79% et de  minéralisation de 75,22% après 60min de traite-

ment. 

a b 
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Fig. VI.13 Etude de la dégradation du NET par PF homogène, (a) Décoloration et (b) mi-

néralisation : [NET] = 100mg.L-1 ; [FeSO4]= 2,5.10-4M ; [H2O2]= 2,5.10-2M ; pH=3 ; 

λmax=365 nm  V=200 mL ; t=60 min  

VI.3.1.2.2.2 Dégradation du NET par PF hétérogène utilisant la pyrite comme cata-

lyseur naturel 

La pyrite a été signalée comme candidate pour la photocatalyse, un matériau à bande in-

terdite (Eg = 0,95 eV), la position de la bande de valence de la pyrite n'est pas assez posi-

tive pour produire des radicaux hydroxyle directement via la réaction des trous directs 

avec l'eau, elle est non plus suffisamment négative pour produire des radicaux superoxyde 

par réaction directe des électrons avec l'oxygène dissous. 

En fait, la pyrite peut être facilement oxydée dans les conditions de l'air ambiant, entraî-

nant la libération d'espèces de fer, notamment Fe2+ et Fe3+. L'oxygène peut accepter rapi-

dement un électron du fer ferreux et générer des espèces réactives de l'oxygène telles que 

le peroxyde d'hydrogène, les radicaux superoxyde et les radicaux hydroxyle. De plus, en 

présence d'une irradiation UV, cela peut inciter le catalyseur à générer des espèces d'oxy-

gène plus réactives  comme le peroxyde d'hydrogène et les radicaux superoxyde qui peu-

vent éventuellement se transformer en radicaux hydroxyle. (Eq. VI.11, Eq. VI.18–Eq. 

VI.25) [18]. 

 

FeS2 + hv      e-
cb + h+

vb                                                              (Eq. VI.18) 

Fe2+ + O2  Fe3+ + O2
-                                                             (Eq. VI.19) 

Fe3+ + e-
cb Fe2+                                                                        (Eq. VI.20) 

Fe2+ + O2
-+ 2 H+ Fe3+ + H2O2                                              (Eq. VI.21) 

2 O2
-+ 2H+   O2 + H2O2                                                             (Eq. VI.22) 

H2O2 + e-
cb          OH + OH-                                                           (Eq. VI.23) 

a b 
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H2O2  + hv  2 OH                                                                 (Eq. VI.24) 

Fe2++ H2O2  Fe3+ + OH + OH-
                         (Eq. VI.25)  

 

De plus, la présence à la fois de H2O et de H+ pourrait induire de la pyrite pour former des 

espèces Fe2+, qui pourrait ensuite être converties à Fe3+ à la surface de la pyrite. Enfin, les 

espèces Fe3+ telles que formées pourrait réagir avec H2O adsorbé pour former OH via 

(Eq. VI.26) 

≡ Fe3+ + H2O ≡ Fe2+ +  OH+ H+
                                     (Eq. VI.26)  

C’est donc dans cette partie qu’on a étudié la dégradation du colorant NET par le procédé 

PF hétérogène utilisant la pyrite comme catalyseur naturel. Les résultats (Fig. VI.14) ont 

montré qu’après 60 min de traitement sous l’irradiation UVA que le taux de décoloration 

et de minéralisation a atteint 72,25 % et 71,44 % respectivement ce qui confirme 

l’efficacité de ce minerai naturel. 

 

Fig. VI.14 Etude de la dégradation du NET par PF hétérogène, (a) Décoloration et (b) 

minéralisation : [NET] = 100 mg.L-1 ; [FeS2]= 0.03g.L-1 ; [H2O2] = 2,5.10-2M ; pH = 3 ; 

λmax = 365 nm  V=200 ml; t = 60 min  

 

 

 

 

 

a b 
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VI.3.1.2.3 Dégradation du NET par PF hétérogène utilisant la pyrite en présence des 

acides organiques naturels (AA, AT) 

Dans cette étude, on a choisi d’utiliser deux acides organiques (acide ascorbique AA et 

acide tartrique AT) afin d’éviter l’ajout de H2O2. D’après l’étude faite par Guo et al [19], 

les acides organiques naturels (AON) forment des complexes avec la pyrite, ce qui favo-

rise la formation in situ de l’H2O2. A pH = 3 le soufre dans la pyrite ne s’oxyde pas com-

plètement [20] par contre, dans le cas ou on ajoute un AON le pH diminue  environ pH = 

2, dans ce cas l’oxydation de la pyrite devient complète et libère par conséquent plus 

d’ions ferreux. 

Dans notre cas, on a choisi l’acide ascorbique et l’acide tartrique qui existent dans notre 

environnement et notre vie quotidienne et qui s’avéraient efficaces ; en particulier l’AA  

dû à sa forte irréductibilité qui fait que la concentration des ions Fe2+ libérée augmente, ce 

qui peut favoriser efficacement le processus du cycle du fer. Contrairement à l’acide ci-

trique qui favorise la formation excessive de H2O2 et qui piège par la suite les radicaux 

hydroxyle [21]. 

Les résultats (Fig. VI.15) ont montrés une amélioration dans la dégradation (74,46%) et la 

minéralisation (73,76%) du NET par rapport à l’utilisation de la pyrite seule. On conclue 

que le système adopté est efficace, peu couteux et respecte l’environnement. La méthode 

peut également être appliquée à grande échelle sous la lumière solaire. 

Sous irradiation solaire, la pyrite peut être activée pour produire le couple e−-h+. Le poten-

tiel de la bande conductrice CB de la pyrite (−0,53 eV) est plus négatif que celle de 

O2/
•O2

− (−0,046 eV) [22], donc e- peut réduire O2 pour former •O2
−, et réagir ensuite pour 

générer du H2O2. La présence des acides organiques a facilité la génération de H2O2 en 

fournissant du H+ et a facilité la formation des complexes avec le fer dans la pyrite, ce qui 

augmente la concentration en ions Fe(II) libérés dans la solution réactionnelle. Par consé-

quent, le H2O2 généré in situ pourrait être utilisé à temps par Fe(II) (réactif de Fenton) 

pour former les radicaux libres •OH, ce qui a favorisé la dégradation efficace du NET. 
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Fig. VI.15 Etude de la dégradation du NET par PF hétérogène avec (A.A et A.T), (a) Dé-

coloration et (b) minéralisation : [NET] = 100mg.L-1 ; [FeS2]= 0,03g.L-1 ; [AA]=0,65mM ; 

[AT]= 1,3mM ; 2,5.10-2M ; pH =2 ; λmax=365 nm  V=200mL ; t = 60 min  

 

VI.3.1.3 La cinétique de la dégradation du NET par PF homogène, PF hétérogène, 

PF hétérogène en présence d’AON 

Les constantes de vitesse k1 et k2 et le coefficient de corrélation R2 calculés pour les mo-

dèles cinétiques de pseudo premier et second ordre sont présentés dans le tableau VI.3. 

Les valeurs de R2 indiquent clairement que le modèle de pseudo second ordre donne une 

meilleure prédiction que le pseudo -modèle de premier ordre. Le même résultat a été trou-

vé par Youssef et al [23] et notre étude [24]. On conclue aussi que pour l’élimination du 

NET, la PF hétérogène en présence d’acide organique naturel (AA et AT) était plus rapide 

que dans le cas d’absence d’AON ce qui confirme que le catalyseur (pyrite) peut être plus 

actif dans un milieu naturel qui contient des AONs. 

Tab. VI.3 Analyse cinétique des résultats expérimentaux du procédé PF 

 

 

 

Procédé Pseudo premier ordre Pseudo deuxième ordre 
 

    K1 (min-1)         R2   K2 (M-1. min-1)      R2 

PF(homo) 0,0245 0,9125 0,058 0,9780 

PF(hétéro) 0,0219 0,8728 0,0464 0,9282 

PF(hétéo+AON) 0,0245 0,9125 0,0518 0,9518 

a b 
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VI.3.2 Dégradation homogène et hétérogène du colorant NET par EF et EF hybrides 

VI.3.2.1 Etude de la dégradation homogène et hétérogène du NET par EF et EF hy-

brides  

Bien qu'un processus EF ait plus de potentiel pour éliminer les contaminants que les mé-

thodes Fenton conventionnelles, il présente en revanche certains problèmes telle que la 

production lente de H2O2 en raison de la faible solubilité de l'oxygène dans l'eau et une 

faible efficacité à un pH plus élevé qui limite son application. Selon les études précé-

dentes, différents technologies ont été utilisées pour dégrader les colorants dans l'eau con-

taminée et résoudre les problèmes liés au procédé EF incluant sono-électro-Fenton (SEF) 

et réactions photo-Fenton. Une stratégie de couplage entre différents méthodes de traite-

ment des eaux usées donne naissance au concept des procédés hybrides avancés, dont 

l'efficacité peut être significativement plus élevée bien que leurs applications restent à être 

explorées [25]. 

L'application simultanée d'ultrasons et d'ultraviolets avec le réactif de Fenton n'a pas en-

core été très abordée dans la littérature. Les études liées à la comparaison des perfor-

mances de différentes méthodes hybrides à base de Fenton sont encore rares. 

C’est  dans cette partie qu’on va présenter  l’étude de dégradation homogène et hétéro-

gène du colorant NET par PEF, SEF, SPEF. Les résultats vont être comparés à ceux de 

l’EF (Fig. VI.16) et sont obtenus en travaillant avec les conditions opératoires optimales 

suivantes : [NET] = 100 mg.L-1 ; [FeSO4] =2,5.10-4M ; [FeS2]= 0,03g.L-1 ; i = 15 mA.cm-

2 ; V = 200 mL ; pH = 3 ; λmax=365 nm ; US=35 kHz. 
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Fig. VI.16 Dégradation/Minéralisation homogène (a.b) et hétérogène (c,d) du NET par 

EF, PEF, SEF et SPEF. [NET]=100 mg.L-1 ; [Na2SO4] = 8.10-3 M ; [FeSO4] = 2,5.10-4 M ; 

[FeS2]= 0,03g.L-1 ; i= 15 mA.cm-2 ; pH=3 λmax=365 nm ; US=35kHz ; V= 200 mL ; t = 60 

min 

D’après les résultats obtenus, l’addition des US au procédé EF améliore la dégradation du 

colorant NET grâce à l'électrogénération in situ rapide du réactif de Fenton combiné avec 

le transfert de masse amélioré en solution grâce aux US, ce qui améliore le micro-

mélange. Une telle synergie permet d’obtenir un taux de dégradation supérieur à celui 

fourni par les deux techniques séparément. En revanche, la puissance ou la fréquence uti-

lisée influence grandement sur les performances du processus SEF, car des valeurs éle-

vées entravent la concentration d'O2 dissous et, par conséquent, affectent l'électrogénéra-

tion cathodique de H2O2 nécessaire à la réaction de Fenton [26]. C’est pour cette raison 

qu’on a choisi de travailler avec une faible fréquence US= 35 khz qui améliore la dégra-

dation du NET de deux mécanismes, nommément mécanismes physiques et chimiques. 

Le mécanisme physique correspond à un taux élevé de mélange et de nettoyage des sur-

faces des électrodes en dissolvant les couches inhibitrices, qui entraîne une amélioration 

du transfert de masse entre l'électrode et la solution. Les effets chimiques sont dus à de 

a b 

c d 
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violents effondrements de microbulles dans un court laps de temps (< 1 ns), qui génèrent 

des espèces oxydantes. En milieu aqueux et en présence de l’oxygène, tels que •OH, HO2
• 

sont produits (Eqs. VI.(27-29)). 

H2O + ))) → HO• + H⋅                    (Eq. VI.27) 

H• +O2))))) →HO2
•                       (Eq. VI.28) 

Fe(OOH) +2 + ))) → HO⋅
2 + Fe+2        (Eq. VI.29) 

Les radicaux hydroperoxyle et hydroxyle se combinent pour former du peroxyde d'hydro-

gène, réduisant par conséquent son ajout externe [27]. 

Dans la partie de la PEF, la combinaison de l'irradiation ultraviolette et électro-Fenton 

peut également être une excellente méthode pour améliorer l'efficacité de la dégradation 

de polluants. D’ailleurs, généralement elle donne de meilleurs résultats par rapport à la 

(SEF). Ce processus est basé sur la génération de radicaux hydroxyles et la production de 

Fe(II) par photo-réduction et photolyse de Fe(OH)2+ et Fe(III), respectivement. Le phé-

nomène est plus détaillé dans la partie précédente (PF).  

Comme dans le cas de la méthode de Fenton, l'irradiation de la solution traitée par la lu-

mière UVA, proposée par le groupe Brillas en 1995 [28], a amélioré l'efficacité de la mi-

néralisation dans le procédé (PEF). Plus tard, en 2007, le même groupe a décrit que l'utili-

sation de la lumière du soleil comme peu coûteuse et source d'énergie lumineuse renouve-

lable dans la PEF solaire. C’est dans ce but qu’on a choisi de travailler avec une lampe 

UVA avec λmax = 365 nm.  

Dans la dernière partie qui représente le procédé hybride Sono-Photo-électro-Fenton 

(SPEF), les trois procédés EF, PEF et SEF sont couplés pour une meilleure efficacité de 

traitement. 

La figure VI.16  présente les coubes de variation des taux de dégradation et de minéralisa-

tion durant le traitement. Les taux de dégradation et de minéralisation enregistrés après 60 

min de traitement sont donnés dans le tableau VI.4. 
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Tab. VI.4 Résultats de la dégradation homogène et hétérogène du NET par EF et EF hy-

brides  

 Homogène (FeSO4) Hétérogène (FeS2) 

Procédé Dégradation(%) Minéralisation 

(%) 

Dégradation(%) Minéralisation 

(%) 

EF 80,04 72,41 78,15 71,99 

PEF 99,09 94,55 95,23 90,90 

SEF 96,75 91,70 91,33 88,15 

SPEF 99,89 98,02 99,80 97,99 

 

On tient à pointer que dans la figure VI.16, que le taux de dégradation pour la PEF et la 

SPEF homogène et hétérogène respectivement après 30min de traitement atteint (91,03% 

et 99,18%) et (88,10% et 98,88%). 

 D’après le tableau, on conclue que l’application du procédé hybride SPEF présente le 

meilleur taux de dégradation et de minéralisation, on peut donc classer les procédés par 

l’ordre qui suit : SPEF> PEF>SEF>EF.  

VI.3.2.2 La cinétique de la dégradation homogène et hétérogène du NET par EF et 

EF hybrides 

Les constantes de vitesse k1 et k2 et le coefficient de corrélation R2 calculé pour les mo-

dèles cinétiques de pseudo premier et second ordre sont présentés dans les tableaux Tab. 

VI.5 et Tab. VI.6.  

Tab. VI.5 Analyse cinétique des résultats expérimentaux des procédés EF et EF hy-

brides homogènes 

 

 

Procédé Pseudo premier ordre Pseudo deuxième ordre 
 

      K1 (min-1)         R2   K2 (M-1. min-1)      R2 

EF 0,0265 0,8121 0,0719 0,8826 

PEF 0,0785 0,9935 2,023 0,8419 

SEF 0,0564 0,9964 0,5114 0,8899 

SPEF 0,1592 0,9914 16,866 0,8709 
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Tab. VI.6 Analyse cinétique des résultats expérimentaux des procédés EF et EF hy-

brides hétérogènes 

 

Les valeurs de R2 indiquent clairement que le modèle de pseudo second ordre donne une 

meilleure prédiction en utilisant le catalyseur naturel FeS2 que le pseudo -modèle de pre-

mier ordre qui par contre donne de meilleure prédiction avec l’EF et EF hybrides homo-

gènes. On peut conclure aussi que pour l’élimination du NET le couplage SPEF était le 

plus efficace et le plus rapide avec une constante de vitesse k1 = 0,1592 min-1 et k1 = 

0,1206 min-1 pour les procédés homogène et hétérogène respectivement. 

 La comparaison de différents types de processus basés sur la réaction de Fenton, y com-

pris PF, EF, SEF, PEF et SPEF dans les conditions optimales ont montré alors que tous 

les processus sont des méthodes efficaces pour le traitement des eaux contaminées par des 

polluants persistants, y compris les colorants azoïques. L’application simultanée d'ultra-

sons et d'ultraviolets dans le processus EF nommé méthode SPEF pourrait améliorer posi-

tivement la dégradation du colorant NET dans le milieu homogène (FeSO4) et hétérogène 

(FeS2). 

L'ordre de dégradation et performances des processus basés sur le réactif de Fenton ont 

été observées comme suit SPEF > PEF > SEF > EF>PF. 

 

 

 

 

 

 

Procédé Pseudo premier ordre Pseudo deuxième ordre 

 
      K1 (min-1)         R2   K2 (M-1. min-1)      R2 

EF 0,0225 0,8603 0,0574 0,9783 

PEF 0,0503 0,9496 0,3501 0,9764 

SEF 0,0386 0,9321 0,1784 0,9884 

SPEF 0,1206 0,9689 16,686 0,8477 
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Conclusion générale 

La première partie des résultats relative à la caractérisation des minerais naturels et du 

déchet métallurgique a dégagé les points suivants : 

-L’analyse par MEB des différents catalyseurs a révélé la présence de cristaux 

aux contours bien définis dans l’échantillon de pyrite, des cristaux lamellaires 

non uniformes et enchevêtrés dans le minerai d’hématite et des cristaux de 

forme capillaire dans l’échantillon de déchet métallurgique.  

-En outre, les rapports des masses atomiques Fe/S e Fe/S/O calculés à partir 

des spectres EDS sont en accord avec la composition chimique de FeS2 et 

FeSO4. Cependant, l’écart observé entre le rapport O/Fe et la composition 

chimique de l’hématite a été attribué à la légère présence de la goethite.  

-Les correspondances des valeurs de 2ϴ des pics DRX obtenus avec celles des 

étalons de la pyrite et de l’hématite ont été évaluées avec des scores de 50 et 

13 % respectivement.  

-L’analyse par fluorescence X des minerais naturels et du déchet métallurgique 

a montré qu’en plus de la matière principale il existe beaucoup d’impuretés 

sous forme d’oxydes (Al2O3, SiO2, etc…). 

Le test des minerais naturels et du déchet métallurgique en tant que catalyseur dans le 

procédé EF, ainsi que le couplage de certains POAs réalisés dans la seconde partie de ce 

travail nous a permis de tirer les conclusions suivantes : 

- L’utilisation de la pyrite comme catalyseur a pour avantage le self ajustement 

du pH à environ 3. De plus la pyrite semble être la plus efficace parmi les trois         

catalyseurs étudiés avec un taux de minéralisation de 89,20%.  

- Les catalyseurs naturels présentent une dose optimale entre 0,03 et 0,04 g.L-1. 

- L’EF réalisé avec les différents catalyseurs s’est montré plus efficace à la den-

sité 15 mA cm-2.  

- L’augmentation de la concentration du NET a un effet négatif sur l’efficacité 

de l’EF. 

- Tous les catalyseurs étudiés se sont révélé peu consommateurs d’énergie élec-

trique. Les valeurs plus faibles de consommation les d’énergie ont été obser-

vées avec le catalyseur conventionnel et la pyrite. 
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 En comparant les résultats à ceux du catalyseur synthétique FeSO4, on conclue que les 

deux catalyseurs naturels (pyrite et hématite) ainsi que le sulfate de fer récupéré peuvent 

remplacer le catalyseur conventionnel dans le procédé électro-Fenton pour dégrader le 

colorant azoïque NET. 

Dans la deuxième partie de ce travail, une étude comparative a été faite sur la dégradation 

du colorant NET en milieu homogène (FeSO4) et hétérogène (FeS2) à l’aide des procédés 

suivants : photolyse, photo-Fenton (PF), électro-Fenton (EF), photo-électro-Fenton (PEF), 

sono-électro-Fenton (SEF) et sono-photo-électro-Fenton (SPEF).  

La comparaison des éfficacités des procédés a fait ressortir que la présence d’acides orga-

niques (acide ascorbique AA et acide tartrique AT) améliore l’efficacité du PF.  

Finalement, la comparaison de différents types de processus basés sur la réaction de Fen-

ton, y compris PF, EF, SEF, PEF et SPEF dans les conditions optimales : ([NET] = 100 

mg.L-1 ; i = 15 mA.cm-2 ;  [catalyseur] (FeSO4 = 2,5.10-4 M ; Pyrite= 0,03 g.L-1) , 

[Na2SO4] = 8.10-3 M ; pH = 3 ; λmax= 365nm (UVA) ; US= 35kHz; [H2O2]= 2,5 10-2M ; 

V= 200 mL ; t = 60 min) a montré que 

- Tous les procédés peuvent traiter efficacement des eaux contaminées par des pol-

luants persistants, y compris les colorants azoïques. L’association d'ultrasons et 

d'ultraviolets au procédé EF (nommé méthode SPEF) pourrait améliorer la dégra-

dation du colorant NET dans les milieux homogène (FeSO4) et hétérogène (FeS2). 

- La PEF ou la SPEF peuvent être utilisées à l’échelle industrielle en utlisant 

comme source d’irradiation, la lumière solaire.  

- Le taux de dégradation enregistrés après 30 min de traitement pour la PEF et la 

SPEF sont 91,03% et 99,18% en milieu homogène et 88,10% et 98,88% en milieu 

hétérogène.  

- L'ordre d’éfficacité des procédés basés sur la réaction de Fenton est comme suit 

SPEF > PEF > SEF > EF>PF. 

- Le niveau d’éfficacité de traitement atteint par le procédé hybride SPEF a suscité 

l’intérêt de son intégration à l’echelle industrielle. 
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