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INTRODUCTION GÉNÉRALE



Thèse de doctorat  Introduction Générale 

 2 

 L’usage des insecticides, herbicides, fongicides, etc. regroupés sous le nom de pesticides 

ou encore produits phytosanitaires, a permis d’améliorer les rendements et la diversité des 

cultures afin de satisfaire la demande nutritionnelle liée à l’accroissement de la population 

mondiale. Cependant, cette utilisation a également provoqué des effets indirects et néfastes 

sur l’environnement. Ainsi des études ont montré la présence de résidus de pesticides dans les 

aliments [1] ainsi que la contamination des eaux souterraines et superficielles [2]. 

Malheureusement, une très grande partie des pesticides répandus n’atteind pas leur cible. Une 

partie importante des pesticides répandus est dispersée dans l’atmosphère, soit lors de leur 

application, soit par évaporation ou par envol à partir des plantes ou des sols sur lesquels ils 

ont été répandus. Disséminés par le vent et parfois loin de leur lieu d’épandage, ils retombent 

avec les pluies directement sur les plans d’eau et sur les sols d’où ils sont ensuite drainés 

jusqu’aux milieux aquatiques par les eaux de pluie (ruissellement et infiltration) [3].  

 

 Les pesticides sont ainsi aujourd’hui à l’origine d’une pollution diffuse qui contamine 

toutes les eaux continentales : cours d’eau, eaux souterraines et zones littorales.  

 

 Si les pesticides sont d’abord apparus bénéfiques, leurs effets secondaires nocifs ont été 

rapidement mis en évidence. Leur toxicité, liée à leur structure moléculaire, ne se limite pas 

en effet aux seules espèces que l’on souhaite éliminer. Ils sont notamment toxiques pour 

l’homme [4,5]. Estimer les effets sur les écosystèmes d’une pollution liée aux pesticides 

s’avère difficile, car il existe un millier de familles de pesticides, soit des dizaines de milliers 

de principes actifs. Ils sont en outre utilisés à faibles doses et leurs comportements sont très 

divers. Leur impact dépend à la fois de leur mode d’action (certains sont beaucoup plus 

toxiques que d’autres), de leur persistance dans le temps (certains se dégradent beaucoup plus 

rapidement que d’autres) et de leurs sous-produits de dégradation lesquels sont parfois plus 

toxiques et se dégradent moins vite que la molécule mère [6-7]. Leurs effets sur les êtres 

vivants sont, eux aussi, encore très mal connus. 

 

 L'organisation mondiale de la santé (OMS) considère que 80% des maladies qui 

affectent la population mondiale sont directement véhiculées par l'eau : 400 millions de 

personnes sont atteintes en permanence de gastro-entérites, 160 millions de paludisme et 30 

millions d'onchocercose [8]. Malgré les apparences, la transmission des maladies par une eau 

polluée n’est pas l’apanage des pays en voie de développement et l'élaboration de normes sur 

javascript:openWindow('../../glossaire/devellop.html#ecosysteme','Petite',500,200)
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l’eau destinée à la consommation humaine vise à fournir aux consommateurs une eau ne 

constituant pas de risques pour la santé humaine. 

 

En définitif, la pollution des eaux par les matières organiques est un problème mondial 

dont les aspects et la portée sont évidemment différents selon le niveau de développement des 

pays. Il importe que les concentrations des produits polluants soient les plus faibles possibles. 

 

 Reconnaissant la gravité de ce problème, le programme des Nations Unies pour 

l’Environnement (PNUE) a créé en 1998 un Comité intergouvernemental ayant pour mission 

de conduire les négociations au niveau mondial pour élaborer un instrument international 

juridiquement contraignant sur les Polluants Organiques Persistants (POPs). Ces négociations 

ont abouti le 23 Mai 2001 à l’adoption de la convention de Stockholm sur les composés 

chimiques toxiques [9]. La Tunisie a été l’un des premiers pays du continent africain à signer 

cette convention. 

 

 Lorsque l’eau est polluée par des substances toxiques et persistantes, un traitement 

adéquat est nécessaire pour la protection de l’environnement. Il existe des techniques 

classiques d’élimination des pesticides tels que les méthodes physiques de transfert de masse 

(décantation [10], précipitation [11], adsorption des polluants sur le charbon actif [12]), 

l’incinération [13], ou la voie biologique [14]. L’expérience a montré que tous ces procédés 

sont soit inefficaces devant l’ampleur de cette pollution, soit d’un coût rédhibitoire, soit 

source de pollution secondaire (formation de boue). En effet, les traitements 

physicochimiques requirent des quantités considérables d’agents oxydants (coûteux) et 

conduisent parfois à la formation de produits intermédiaires indésirables et même toxiques. 

De plus certains produits résistent à ce type de traitement. Bien que les traitements 

biologiques soient massivement employés, ils restent impuissants devant certains composés 

toxiques et persistants tels que les pesticides d’où la nécessité de rechercher de meilleures 

alternatives.  

 

 D’autres alternatives pour dégrader les polluants organiques récalcitrants font 

aujourd’hui l’objet d’études, notamment les Procédés d’Oxydation Avancée (POA) dont la 

particularité est de générer in situ des radicaux hydroxyles (
•
OH) qui sont des puissants 

oxydants et capables de décomposer la plupart des composés organiques les plus récalcitrants 

en molécules biologiquement dégradables ou en composés minéraux tels que le CO2 et H2O. 
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Les POA incluent des procédés d’oxydation en phase homogène (Fe
2+

/H2O2 (réactif de 

Fenton), O3/OH
-
, O3/H2O2, etc.) des procédés photochimiques (UV seul, H2O2/UV, Fe

3+
/UV, 

photo-Fenton, TiO2/UV, O3/UV, etc.), des procédés électrochimiques directs (oxydation 

anodique) et indirects (électro-Fenton, plasma non thermiques, etc.) des procédés électriques 

(sonolyse, faisceau d’électrons, etc.). 

 

 L’objectif de ce travail est de déterminer les conditions optimales de dégradation et de 

minéralisation de quelques pesticides en solution aqueuse par le biais de procédés d’oxydation 

avancée électrochimique et photochimique. Il consiste en la dégradation du chlortoluron, du 

carbofurane et du bentazone par les procédés d’oxydation électrochimique (électro-Fenton, 

oxydation anodique et plasma d’air humide) et photochimique (photo-Fenton). Toutes ces 

techniques sont basées sur l’attaque de la matière organique par des entités radicalaires 

oxydantes et non sélectives (radicaux hydroxyles) vis-à-vis de la matière organique à 

éliminer. Ces radicaux sont générés par le réactif de Fenton (Fe
2+

/H2O2) qui a fait l’objet de 

nombreuses études pour la dépollution de la matière organique dans les eaux de boisson [15], 

dans les rejets d’explosifs [16,17], dans les rejets industriels et agricoles [18-26], des 

surfactants [27] et dans le traitement des sols pollués [28,29] et par plasma d’air humide qui a 

été utilisé pour l’étude de la dégradation des colorants [30,31], des surfactants [32] et les 

rejets industrielle [33,34]. 

 

 Le premier chapitre de ce mémoire sera consacré à une étude bibliographique sur les 

pesticides ainsi que leurs caractéristiques physico-chimiques, leur impact sur l’environnement 

et les différentes techniques de leur traitement. Egalement, nous pésentons les différents 

procédés d’oxydation avancée, les mécanismes d’oxydation par les radicaux hydroxyles, les 

réactions prépondérantes intervenant dans le réactif de Fenton et dans les procédés 

d’oxydation par voie photochimique et électrochimique, et les paramètres influençant leur 

rendement notamment la concentration et la nature du catalyseur, l’intensité de courant, la 

nature du milieu, le pH et le rapport des concentrations R = [H2O2]/[Fe
3+

] mais aussi sur les 

réactions parasites pouvant affecter ces techniques. 

 

 Le deuxième chapitre, décrira les méthodes expérimentales et les différentes techniques 

analytiques utilisées au cours de cette étude. 
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Le troisième chapitre étudiera les propriétés du plasma d’air humide (pH, conductivité, 

présence de NO3
-
 et NO2

-
), ainsi que l’étude de l’influence de différents catalyseurs (Fe

2+
, 

Fe
3+

 et TiO2) sur la dégradation du chlortoluron par cette technique. 

 

 Le quatrième chapitre sera consacré à la détermination des facteurs influençant la 

dégradation du chlortoluron ainsi que la détermination des conditions optimales de 

minéralisation. Les conditions optimales trouvées seront appliquées à la minéralisation des 

solutions aqueuses du carbofurane et bentazone. Également, il y aura identification et suivie 

des composées aliphatiques et des ions inorganiques ainsi que l’étude de la toxicité des trois 

pesticides. 

 

 Quant au dernier chapitre, il sera consacré à la détermination des conditions optimales 

de minéralisation du mélange de pesticides par le procédé photo-Fenton et une comparaison 

des différents procédés d’oxydations avancées, à savoir l’oxydation anodique, le procédé 

électro-Fenton avec l’anode Pt et BDD et le procédé photo-Fenton. 

 

  

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

CHAPITRE I :  

ÉTUDE BIBLIOGRAPHIQUE
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I-1 GÉNÉRALITÉ SUR LES PESTICIDES 

I-1-1 Introduction 

L’impact sur l’environnement des pesticides utilisés pour l’agriculture est aujourd’hui 

une réalité manifeste et une menace sérieuse à moyen terme pour la qualité des nappes 

souterraines. Les risques potentiels liés à l’utilisation des pesticides sont un sujet controversé. 

En effet, la pollution environnementale est en grande partie dépendante des phénomènes 

naturels dont l’intensité relève des aléas météorologiques mais aussi de techniques agricoles 

utilisées qui sont parfois inadaptées. 

Les pesticides ont des effets nocifs sur l’homme mais aussi sur les animaux et les 

plantes. Ainsi, 15 à 20% de ces produits chimiques sont cancérigènes et la plupart d'entre eux 

sont des perturbateurs endocriniens [4,5]. 

La toxicité pour les espèces environnementales passe souvent au second plan dans les 

processus d’homologation. Or, même si la plupart des traitements sont appliqués sur les 

parties aériennes des plantes, une certaine proportion du produit atteint toujours le sol où 

vivent des bactéries, des champignons, des algues, des vers de terre et des insectes. Les effets 

toxiques sur la microflore du sol sont considérables et destructeurs car celle-ci est essentielle 

au maintien de la fertilité du sol. 

 

I-1-2 Définition et classification des pesticides 

I-1-2-1 Historique 

 Les premières descriptions de l’utilisation des pesticides remontent à mille ans avant JC 

avec le soufre. En Orient, dès le XVI
ème

 siècle, l’arsenic et la nicotine étaient utilisés. Au 

XIX
ème

 siècle, les premières études scientifiques mettent en évidence l’intérêt du sulfate de 

cuivre pour détruire les plantes adventices. L’utilisation des produits phytosanitaires connaît 

un réel essor à partir des années 40, période à laquelle les premiers pesticides de synthèse 

(lindane, DDT, aldrine, …) apparaissent sur le marché. Les résultats, très positifs quant aux 

rendements agricoles, ont été immédiats, cependant les premières accusations d’atteinte à la 

santé humaine et à l’environnement se firent entendre dès les années 60 [35]. Dans les années 

70 et 80, la mise sur le marché de molécules moins stables que les organochlorés n’a pas 

permis la diminution des contaminations. Au contraire, la consommation croissante des 

produits phytosanitaires en agriculture mais aussi dans d’autres secteurs d’activité a généré 

non seulement des contaminations des eaux de surface et souterraine mais également des 

brouillards et des eaux de pluie. En effet, dans les années 90, de nombreuses études 

scientifiques [36-38] ont relaté la présence de produits phytosanitaires dans les brouillards.  
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I-1-2-2 Définition 

 Les pesticides sont définis comme étant des substances destinées à lutter contre les 

parasites des cultures au sens large, c’est-à-dire contre des organismes «indésirables». Ils 

regroupent des composés organiques et inorganiques à action plus ou moins spécifique, tels 

que les herbicides, les fongicides et les insecticides, qui sont les trois plus importantes 

familles de produits utilisés.  

 En France, les pesticides sont utilisés principalement (environ 90%) en agriculture. D’un 

point de vue économique, l’utilisation des pesticides apparaît bénéfique : en l’absence de 

traitements adéquats les pertes dues aux dégâts sur les cultures seraient quatre fois plus 

importantes [39]. Les autres utilisations sont liées aux industries (bois, textile, agro-

alimentaire) ou aux traitements des voies ferrées, routes et étangs.  

 L’utilisation de substances de synthèse telles que les pesticides pose cependant des 

problèmes en matière de santé publique et de dommages sur les écosystèmes naturels. Aucun 

pesticide introduit dans l’environnement ne peut être a priori considéré comme étant 

inoffensif. Les préoccupations concernant les effets des pesticides ne sont apparues que 

récemment, avec l’augmentation du nombre de molécules synthétisées et l’extension de leur 

action à de très nombreux organismes.  

 

I-1-2-3 Classification 

 Devant le nombre considérable de pesticides (plus de 800 matières actives différentes 

dans près de 7000 formulation commerciales), les fabricants et utilisateurs les classent suivant 

la nature de l’espèce nuisible contre laquelle ils sont destinés. Les trois principales classes 

sont : 

 les insecticides : sont destinés à détruire les insectes nuisibles ; ils se repartissent en 

trois grands groupes selon leur nature chimique : substances minérales, molécules 

organiques d’origine naturelle ou produits organiques de synthèse qui sont de loin les 

plus utilisés actuellement. Autres que les organochlorés (DDT, dialdrin, …) qui sont 

bannis actuellement dans la plupart des pays du nord, les insecticides appartiennent à 

trois grandes familles chimiques : les organophosphorés (diméthoate, malation, …), les 

carbamates (aldicarbe, carbofuran, …) et les pyréthrinoides de synthèse (bifenthrine, 

perméthrine, …).  

 Les fongicides : servant à combattre la prolifération des champignons phytopathogènes. 

Ils permettent de lutter contre les maladies cryptogamiques qui causent de graves 

dommages aux végétaux cultivés. Le mildiou de la pomme de terre, celui de la vigne, 
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les charbons et les rouilles des céréales, représentait autrefois de véritables fléaux. Ces 

affections sont provoquées par l’invasion des divers tissus des plantes par le mycélium 

de champignons microscopiques. Les plus anciens fongicides connus sont des sels 

cupriques, le soufre et certains de ses dérivés minéraux. Depuis plusieurs décennies, les 

composés organiques représentent la part la plus importante : carbamates (carbendazine, 

mancozèbe,…), triazoles (bromuconazole, triticonazole,…), dérivés du benzène 

(chlorothalonil, quintozène), dicarboximides (folpel, iprodione,…). 

 Les herbicides : les plus utilisés des pesticides en tonnages et en surfaces traitées, ils 

permettent d’éliminer les mauvaises herbes adventices des cultures. Ils appartiennent à 

plus de 35 familles chimiques différentes. Les plus représentées sont les carbamates 

(chlorprophame, triallate,…), les urées substituées (diuron, chlortoluron,…), les 

triazines (atrazine, simazine,…), les chlorophenoxyalcanoïques (2,4-D, MCPA, …), les 

amides (alachlore, propyzamide,…). 

 

 On distingue en outre : 

 Les acaricides (contre les acariens), 

 Les nématicides (toxiques pour les vers du groupe des nématodes), 

 Les rodenticides (contre les rongeurs), 

 Les taupicides (contre les taupes), 

 Les molluscicides (contre les mollusques, limaces, escargots), 

 Les corvicides et les corvifuges (contre les corbeaux et les oiseaux ravageurs de 

cultures). 

 

I-1-2-4 Efficacité des pesticides  

 Les formulations commerciales de pesticides se composent de deux éléments, la matière 

active, souvent hautement toxique, et les adjuvants qui lui servent de support. En raison de 

cette toxicité élevée, il est indispensable que tout traitement phytosanitaire soit au préalable 

très soigneusement étudié. 

 L’efficacité de l’action toxique d’un produit, tout comme sa capacité à atteindre un 

certain stade de l’organisme cible, sont largement fonction de sa persistance dans le milieu, et 

donc des processus de dégradation ainsi que de la vitesse de dégradation. Il a été constaté 

depuis quelques décennies que certains pesticides très employés, en particulier la plupart des 

insecticides organochlorés, présentent une remarquable stabilité dans le temps. Leur 

composition chimique reste inchangée. Ils peuvent être stockés, à des doses sublétales, par les 
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organismes vivants, et sont ainsi susceptibles d’être progressivement accumulés et concentrés 

tout au long de la chaîne alimentaire. La vie animale toute entière se trouve ainsi menacée, 

même l’homme, qui se trouve à la tête de la chaine alimentaire peut être touché (voir Annexe 

1). Ainsi, tout traitement phytosanitaire doit respecter deux impératifs parfaitement 

contradictoires [40]: 

 d’une part, une persistance optimale de l’action du pesticide utilisé est nécessaire pour 

obtenir un contrôle efficace et durable de l’organisme nuisible visé; 

 il est d’autre part, tout aussi indispensable, pour éviter les risques de bioaccumulation 

évoqués ci- haut, que ce produit perde rapidement la plus grande partie de sa toxicité.  

 

I-1-3 Dégradation des pesticides  

 La vitesse de disparition, ou le degré de persistance d’un produit, dépend d’un certain 

nombre de facteurs qui peuvent être [41]: 

 mécaniques (pluie, vent) ou physiques (tension de vapeur, solubilité dans l’eau ou les 

lipides, codistillation avec l’eau, phénomènes d’adsorption...) ; 

 chimiques (hydrolyse, oxydation, réduction, décarboxylation, isomérisation, 

photodégradation...) ; 

 biologiques (action des micro-organismes dans le sol et réactions enzymatiques dans les 

végétaux dans le cas des produits endothérapiques...). 

 

I-1-4 Impacts environnementaux des pesticides 

 Les mécanismes de dispersion sont variés. Lors de l’application qui s’effectue 

généralement sous forme de «spray», une fraction importante des produits phytosanitaires 

déposés sur les plantes ou le sol ruisselle puis s’infiltre pour atteindre et contaminer 

respectivement les eaux de surface, puis les eaux souterraines (Fig. I-1). Une part importante 

des produits phytosanitaires se retrouve dans l’atmosphère sous l’action de divers 

phénomènes physico-chimiques ou climatiques : 

 la dérive par le vent lors de l’application. Ce phénomène est lié essentiellement au mode 

d’application; 

 la volatilisation après le traitement. C’est une des causes principales de fuite des 

pesticides hors de la zone cible, notamment quand les traitements visent la surface du 

sol ou celle des végétaux; 

 l’érosion éolienne des particules de sol sur lesquelles les pesticides sont adsorbés. 
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 Avant de retomber sur le sol, les pesticides peuvent être en partie décomposés dans l’air 

par des réactions de photolyse sous l’action des rayons ultraviolets ou par des réactions 

d’oxydation initiées par différents oxydants tels que les radicaux hydroxyles 
•
OH ou l’ozone 

O3. Si certains pesticides peuvent avoir une durée de vie de quelques jours, d’autres sont très 

stables [42]. Certaines molécules peuvent effectuer plusieurs centaines de kilomètres avant de 

retomber sur la lithosphère, soit par redéposition sèche, soit par lessivage de l’atmosphère par 

les précipitations [36]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-1. Cycle de contamination atmosphérique par les pesticides [3]. 

 

I-1-5 Propriétés physico-chimiques des pesticides étudiés dans ce travail 

I-1-5-1 Le Chlortoluron 

 Depuis leur découverte au début des années 50, les phénylurées substituées sont de plus 

en plus utilisés pour lutter contre la croissance des mauvaises herbes [43]. En effet, les 

phenylurée sont thermosensibles et par conséquent sont facilement dégradés en isocyanates 

[44]. Leur dégradation est par contre lente dans l’environnement. Ils sont assez persistants et 

se retrouvent assez souvent dans les eaux [45]. La présence de différents herbicides dans les 

eaux a été détectée par Martinez et al. [46] dans plusieurs échantillons avec la limite de 

détection de 1,2 µg.L
-1

 qui est largement supérieur aux normes pour l’eau potable. 

 Les valeurs les plus élevées ont été trouvées pour le chlortoluron qui est employé dans 

des cultures de céréale. En fait, le chlortoluron est un herbicide de la famille des phenylurée. 
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Les propriétés physico-chimiques du chlortoluron sont présentées dans le tableau I-1 ci-

dessous. 

 

Tableau I-1. Propriétés physico-chimiques et données de toxicité du chlortoluron, 

carbofurane et bentazone [47, 48] 

Pesticide Chlortoluron Bentazone Carbofurane 

Famille 

Formule brute 

Structure  

 

 

Solubilité dans l’eau 

à 20 °C (mg L
-1

) 

Apparence 

Masse molaire  

(g mol
-1

) 

Densité à 20 °C  

(g cm
-3

) 

Point de fusion (°C) 

DT50 (jour) 

 

DL50 (mg kg
-1

) 

Nature 

Utilisation 

Phenylurée 

C10H13N2OCl 

 

 

 

74 

 

Poudre blanche 

212,68 

 

1,34 

 

148.1 

30-40 dans le sol 

+ 200 dans l’eau 

>2000 sur les rats 

Herbicide 

blé d'automne, 

épeautre, orge 

d'automne, seigle 

d'automne, triticale 

d'automne 

Benzothiadiazole 

C10H12N2O3S 

 

 

 

570 

 

Cristaux incolores 

240,30 

 

1,50 

 

137-139 

21 dans le sol 

21 dans l’eau 

5800 

Herbicide 

Céréales (Avoine, 

blé, orge, maïs), 

haricot nain, pomme 

de terre 

Carbamate 

C12H15NO3 

 

 

 

700 

 

Cristaux blancs 

221,30 

 

1,18 

 

151,5 

26 à 110 dans le sol 

690 dans l’eau 

2 chez les souris 

Insecticide 

Toutes les cultures 

 

DT50 : le temps de demi-vie dans un milieu donné, est la période nécessaire à la disparition de 

la moitié du produit appliqué (en jours).  

DL50 : La dose létale 50 (concentration létale 50) est un indicateur quantitatif de la toxicité 

d'une substance. 

 

http://fr.wikipedia.org/wiki/Toxicit%C3%A9
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I-1-5-2 Bentazone 

Le Bentazone est un herbicide de la famille des benzothiadiazole, utilisé pour lutter 

contre les dicotylédones annuelles telles que les amarantes, arroches, camomilles, capselles, 

chénopodes, colza, gaillets, galinsoga, mourons, senèves etc. Sa dégradation est complète 

dans les couches supérieures de sol. Grâce à sa solubilité élevée dans l’eau et sa faible 

adsorption dans le sol, le bentazone est exposés à lixiviation dans des conditions des 

précipitations extrêmes. Les propriétés physico-chimiques du bentazone sont présentées dans 

le tableau I-1. 

 

I-1-5-3 Carbofurane 

Le carbofurane (C12H15NO3) est un insecticide du groupe des carbamates utilisé dans la 

lutte contre une grande variété d’organismes défoliateurs et fouisseurs qui s’attaquent à de 

nombreuses cultures de fruits et de légumes. Le carbofurane est dégradé dans le sol par 

hydrolyse, par action microbienne et, dans une moindre mesure, par photodécomposition. Sa 

persistance dépend du pH, du type de sol, de la température, de la teneur en eau et de la 

population microbienne [49]. Dans le sol, il est dégradé en différents composés comprenant le 

carbofuranephénol, le 3-hydroxycarbofurane et le 3-cétocarbofurane. Des études sur le terrain 

ont indiqué une demi-vie de 26 à 110 jours dans le sol [50]. Les propriétés physico-chimiques 

du carbofurane sont présentées dans le tableau I-1. 



Thèse de Doctorat  Chapitre I 

 14 

I-2. TRAITEMENT DES PESTICIDES   

I-2-1 Les procèdes classiques  

I-2-1-1 Procédés biologiques 

 Les procédés d’épuration par voie biologique sont communément utilisés pour le 

traitement des eaux résiduaires urbaines [14,51]. Ces procédés ne sont pas toujours 

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

toxicité ou de la très faible biodégradabilité. Dans le cas de contaminants non favorables au 

traitement biologique (difficilement minéralisables), il est nécessaire d'utiliser des systèmes 

réactifs plus efficaces que ceux adoptés dans des procédés de traitement conventionnels. De 

plus, ces techniques génèrent des quantités de boues biologiques importantes à retraiter. 

 La biodégradation est favorable pour les eaux usées présentant un rapport DBO5/DCO > 

0,5, par contre elle est très limitée lorsque ce rapport est inférieur à 0,2 [52]. Ce rapport appelé 

degré de dégradation biochimique, sert de mesure pour la dégradabilité biochimique des 

polluants dans les eaux usées. La quantité de composés non dégradables biochimiquement est 

élevée quand ce rapport tend vers zéro [53]. 

 

I-2-1-2 Procédés physico-chimiques 

 Les procédés physico-chimiques regroupent les technologies membranaires [54], les 

techniques d’adsorption [55], d’échange d’ions [56], de séparation sur charbon actif [12] et 

des procédés de séparation solide-liquide (précipitation [11], coagulation [57], floculation 

[58] et décantation [10]. Le principe de ces techniques est de concentrer les polluants, puis de 

les incinérés ou les mettre en décharge. Ces techniques nécessitent de ce fait un traitement 

ultérieur. 

 

I-2-1-3 L’incinération 

 L’incinération [13,48] est un procédé très efficace mais génère un coût de traitement 

très élevé. Cette technique est très pratique dans le cas de petits volumes présentant une forte 

concentration. Cependant, elle est soumise à une réglementation de plus en plus stricte à cause 

de la possibilité de production de dioxines provenant des fumées d’incinération. 
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I-2-2 Comparaison des procédés 

 Après un bref aperçu des principes de fonctionnement et le type d'application des 

procédés de dépollution, le tableau I.2 présente leurs principaux avantages et inconvénients 

pour le traitement des polluants organiques. 

 

Tableau I-2 Comparaison des différents procédés de dépollution 

Procédés Biologique Physico-chimique Incinération 

Avantages  Faible coût de 

traitement. 

 Approprié pour les 

polluants particulaires. 

 Utilisation simple et 

rapide. 

 Réduction 

significative de la 

DCO. 

 Approprié pour les 

petits volumes de 

concentration élevée. 

Inconvénients  Génération de grandes 

quantités de boue.  

 Besoins énergétiques 

importants. 

 Non efficace contre les 

polluants toxiques et/ou 

récalcirtants. 

 Nécessite des grands 

réservoirs d'aération. 

 Formation de boues. 

 Pré et post 

traitements nécessaires.  

 Ajout de produits 

chimiques nécessaire.  

 Produits d'oxydation 

inconnus. 

 Coût de traitement 

très élevé. 

 Production de 

dioxines. 

  Problèmes de 

stockage, transport et 

délai d’attente. 
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I-3 LES PROCÉDÉS D’OXYDATION AVANCÉE 

I-3-1 Introduction 

 Les pesticides et les métaux lourds représentent une menace réelle pour les ressources 

en eau. Cette pollution affecte en priorité les eaux de surface, où l’on observe une présence de 

pesticides et de métaux lourds sur l’ensemble des cours d’eau. De plus, les procédés 

classiques de traitement des eaux usées issues de l’agriculture ou de l’industrie trouvent très 

souvent des limites liées à leur toxicité, à leur biodisponibilité, ou à leur faible réactivité 

chimique ou physique, d’où une forte persistance de cette pollution dans l’eau. Pour remédier 

à la non efficacité des procédés classiques, (biodégradabilité réduite des effluents industriels à 

cause de leurs fortes concentrations en polluants toxiques, concentration de la pollution par 

les procédés de séparation non dégradants (physiques), coût de traitement élevé et délais 

d’attente importants pour l’incinération et une toxicité de plus en plus accrue de nouveaux 

produits), l'intention de développer des techniques de traitement rapides, moins onéreuses et 

plus adaptées aux composés organiques réfractaires ou toxiques que les procédés d’oxydation 

avancée (POA) ont vu le jour. Les POA sont des techniques de traitement faisant appel à des 

intermédiaires radicalaires très réactifs, particulièrement les radicaux hydroxyles (
•
OH) à 

température ambiante. Le développement des POA pour le traitement des eaux contaminées 

par les matières organiques, est une tentative de tirer avantage de la non sélectivité et de la 

rapidité de réaction des 
•
OH. 

 Les radicaux hydroxyles sont utilisés pour dégrader par voie oxydante les polluants 

organiques contenus dans l’eau soit en sous-produits biodégradables, soit conduire à la 

minéralisation (transformation en eau, dioxyde de carbone et ions minéraux) [15,21,28,59,60]. 

Ils présente l’avantage de : 

 ne pas induire de pollution secondaire; 

 ne pas être toxique; 

 ne pas être corrosif pour les équipements; 

 être le plus rentable possible; 

 être relativement simple à manipuler. 

 

I-3-2 Procédés d’oxydation avancée 

 Durant ces deux dernières décennies, de nouvelles réglementations concernant les 

produits toxiques sont devenues nécessaires étant donné l’augmentation des risques sur la 

santé publique et sur l’environnement. Plusieurs technologies de traitement ont été alors 

développées dans le but de faire face à ces problèmes. Parmi ces technologies on note les 
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POA. Ces derniers sont particulièrement appropriés pour le traitement des effluents contenant 

des composés toxiques, récalcitrants aux procédés classiques et non biodégradables. Ils 

offrent de nombreux avantages, en comparaison avec les procédés biologiques ou physico-

chimiques : 

 efficacité de traitement; 

 production catalytique de l’entité oxydante (
•
OH); 

 minéralisation des polluants; 

 pas de déchets secondaires, c’est-à-dire pas de production d’autres composés toxiques 

ou d’accumulation de boues d’hydroxyde ferriques en fin du traitement; 

 capacité à traiter des molécules organiques de composition très variables. 

 

I-3-2-1 Réactivité des radicaux hydroxyles (
•
OH) 

 Le radical hydroxyle est l’espèce possédant le pouvoir oxydant le plus élevée parmi 

ceux basés sur l'oxygène (Tableau I-3) (E°= 2,7 V/ESH [61]). En milieu alcalin fort, les 

radicaux 
•
OH existent sous leur forme conjuguée : le radical anion oxygène O

•-
 (pKa = 11,9 

[61]) réagissant plus lentement par attaque nucléophile. Pour les pH acides (proche de 3) qui 

sont utilisés dans cette étude, c'est la forme acide qui prédomine et qui réagit sur la matière 

organique par attaque électrophile. 

 

Tableau I-3. Potentiel standard d'oxydo-réduction (E°) d'agents oxydants en milieu acide 

acid (T=25°C) [62]. 

Réaction rédox E° (V/ESH*) 

XeF  +  e
-
  →  Xe  +  F

- 

2OF2(g)  +  4H
+
  +  4e

-
  →  O2(g)  +  4HF 

•
OH  +  H

+
  +  e

-
  →  H2O 

•
OH  +  e

-
  →  OH

-
 

O3  +  2H
+
  +  2e

-
  →  O2  +  H2O 

H2O2 +  2H
+
 + 2e

-
  →  H3O2

+
   

HClO2  +  3H
+
  +  4e

-
  →  Cl

-
  +  H2O 

MnO4
-
  +  8H

+
  +  5e

-
  →  Mn

2+
  +  4H2O 

HO2
•
  +  H

+
  +  2e

-
  →  H2O2 

Cl2  +  2e
-
  →  2Cl

-
 

O2  +  4H
+
  +  4e

-
  →  2H2O 

3,4 

3,29 

2,70 

2,33 

2,07 

1,77 

1,57 

1,51 

1,44 

1,36 

1,23 

 

* ESH : Électrode Standard à Hydrogène. 

http://www.lenntech.com/fran%C3%A7ais/biologique.htm
http://www.lenntech.com/fran%C3%A7ais/physico-chimique.htm
http://www.lenntech.com/fran%C3%A7ais/physico-chimique.htm
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I-3-2-2 Mécanismes réactionnels et mode d’action des radicaux hydroxyles 

 Les POA sont principalement basés sur la chimie des radicaux hydroxyles. Le radical 

hydroxyle 
•
OH est le plus important réactif intermédiaire responsable de l’oxydation des 

composés organiques. Ces radicaux peuvent dégrader les composés organiques et 

organométalliques essentiellement par 3 mécanismes différents : 

 

 Arrachement d’un atome d’hydrogène : 

 Ce type de mécanisme est réalisé sur les chaînes hydrocarbonées saturées au niveau 

desquelles se créent des sites radicalaires attaqués par l’oxygène. Ce processus mène à la 

rupture homolytique d’une liaison C-H, 

RH + 
•
OH  →  R

•
 + H2O        (I-1) 

 Le radical libre R
•
 réagit ensuite avec l’oxygène moléculaire pour donner le radical 

peroxyde ROO
•
, initiant une séquence de réaction de dégradation oxydante conduisant à la 

minéralisation complète du polluant organique [61]: 

R
•
 + O2  →  ROO

•
        (I-2) 

ROO
•
 + n(

•
OH/O2)  → → → xCO2 + yH2O     (I-3) 

 

 

 Addition électrophyle sur une liaison non saturée: 

 Cette addition donne naissance à des radicaux hydroxyalkyles par attaque sur une chaîne 

linéaire éthylénique ou cyclohexadiényle lorsqu’il s’agit d’un noyau aromatique.  

RX + 
•
OH  →  HORX

•
        (I-4) 

ArX + 
•
OH  →  HOArX

•
        (I-5) 

HOArX
•
 + n(O2/

•
OH)  → → → HX + xCO2 + yH2O    (I-6) 

 

 Transfert d’électronique : 

 Ce mode d’action des 
•
OH conduit à l’ionisation de la molécule. Contrairement aux 

composés inorganiques le transfert d’électron ne s’observe pas souvent avec les composés 

organiques. C’est un mécanisme qui vient après l’impossibilité de réactions par addition 

électrophile ou abstraction d’atomes d’hydrogène. Il a lieu essentiellement par réaction avec 

les ions. 

RX + 
•
OH  →  RX

•+
 + OH

-
       (I-7) 

RX
•+

 + n(O2/
•
OH)  →  HX + xCO2 + yH2O     (I-8) 
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 Les radicaux hydroxyles peuvent aussi attaquer les cycles aromatiques dans les positions 

occupées par des halogènes (attaque ipso), conduisant à la génération des phénols 

correspondants. Atkinson [63] a démontré que la réactivité des radicaux hydroxyles est 

proportionnelle au nombre de position de site occupé du cycle aromatique. La nature activant 

ou désactivant des substituants joue aussi un rôle très important dans la réactivité de ces 

radicaux. Il est à noter que CCl4 et C2Cl6 ne subissent pas de dégradation par le radical 

hydroxyle, car ces molécules ne possèdent ni double liaison, ni atome d’hydrogène. 

 

II-3-2-3 Constantes cinétiques de réactions entre les 
•
OH et composés organiques 

 La connaissance des constantes cinétiques de réaction est essentielle pour prévoir les 

taux d'oxydation et l'efficacité des différents POA. Si beaucoup de données cinétiques sont 

disponibles pour les réactions entre les 
•
OH et les substrats organiques dans l'eau (Tableau I-

6), il y a néanmoins une pénurie en ce qui concerne les constantes cinétiques d’oxydation des 

polluants environnementaux. 

 La cinétique de la réaction des radicaux hydroxyles sur les composés organiques S 

(réaction d’initiation) est régie par une loi cinétique d’ordre 2 selon la réaction I-9, S étant le 

substrat organique : 

S (aliphatique) + 
▪
OH  →  R

•
 + H2O      (I-9a) 

S (aromatique) + 
▪
OH  →  R(OH)

•
      (I-9b) 

 

 La constante de vitesse de cette réaction peut être déterminée par la méthode de 

cinétique compétitive en mettant en compétition le substrat de constante kS à déterminer avec 

un composé de référence dont la constante cinétique est connue. Dans le cas ou l’on admet 

que la dégradation des deux composés S (substrat) et S’ (composé de référence) ne résulte que 

de l’attaque par les radicaux hydroxyles, les variations des concentrations au cours du temps 

sont données par les équations I-10 et I-11.  

]][[][ SOHkdtSd
S


                   (I-10) 

]'][[']'[
'

SOHkdtSd
S


              (I-11) 

L’intégration et le rapport des équations I-10 et I-11 donnent l’équation I-12 : 

)]'/[]'ln(['/][]([ln
0'0 tSSt

SSkkSS               (I-12) 

 La constante k’S étant connue, la pente du graphe ln([S]0/[S]t) en fonction de 

ln([S’]0/[S’]t) permet la détermination de kS. C’est la méthode qui a été utilisée dans cette 
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étude pour déterminer les constantes cinétiques de l’oxydation des composés organiques 

étudiés par les radicaux hydroxyles. 

 Avec les composés aromatiques ou oléfiniques, les radicaux hydroxyles ont un 

comportement électrophile et réagissent facilement sur des liaisons insaturées. Ils peuvent 

aussi réagir avec les composés inorganiques présents dans les eaux ou avec les réactifs utilisés 

dans le traitement des eaux (Tableau I-4) par diférents mode d’action. 

 

Tableau I-4. Quelques valeurs de constantes de vitesse de réactions de •OH avec des 

composés minéraux et organiques. [65-67]. 

 

Compose k (mol
-1

 L s
-1

) 

CO
2+

 

HSO4
2-

 

H2O2 

Fe
2+

 

Cu
2+ 

Ag
+
 

ClO
-
 

Cl
-
 

Benzène 

Chlorobenzène 

Trichloroéthylène 

Aromatque 

Phénols 

Acide oxalique 

Acide formique 

Acide acétique
 

8 × 10
5 

3,5 - 17 × 10
5
 

2,7 × 10
7
 

3,2 × 10
8
 

3,5 × 10
8 

1,2 × 10
10 

8,8 × 10
9 

4,3 ×10
9
 

7,8 × 10
9
 

4 × 10
9
 

4 × 10
9
 

10
8
 – 10

10
 

10
9
 – 10

10
 

0,014 × 10
8
 

1,3 × 10
8
 

0,2 × 10
8
 

 

 Le mécanisme d’addition des radicaux hydroxyles sur les composés aromatiques aboutit 

à la formation de radicaux cyclohexadiènyles. Les positions en ortho et para d’un substituant 

électro-donneur sont attaquées de préférence. Les cinétiques de dégradation définies dans une 

gamme très variable dépendent essentiellement de la nature du composé mis en jeu. En 

général, l’oxydation des composés minéraux présente des valeurs de constantes cinétiques 

faibles comparées à celles des composés organiques. 
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 En présence d’oxydants comme O2, Fe
3+

, Cu
2+

, les dérivés aromatiques hydroxylés vont 

subir des réactions d’oxydation conduisant finalement à la formation des composés 

aliphatiques suite à l’ouverture du squelette aromatique. Glaze et al., [68] estiment que la 

concentration des radicaux hydroxyles lors de la dégradation de la matière organique reste très 

faible. Elle varie entre 10
-10

 et 10
-12

 mol L
-1

.  

 Le mode d’action du radical hydroxyle le plus dominant sur les alcools aliphatiques est 

l’arrachement d’un atome d’hydrogène porté par le carbone lié au groupement alcool. Ceci est 

lié à l’effet inductif donneur du groupement alkyle qui stabilise le radical formé [68]. Il faut 

aussi noter que les radicaux hydroxyles ne réagissent pas sur les composés dépourvus 

d’atomes d’hydrogène et d’insaturations. 

 La Figure I-2 résume la dégradation de la matière organique par les radicaux hydroxyles 

selon deux cas : 

 en absence d’oxygène, on assiste à des réactions de propagation, de terminaison et 

d’oxydoréduction après oxydation de la matière organique par les radicaux 
•
OH; 

 en présence d’oxygène, des radicaux peroxyle se forment par réaction entre les 

radicaux R
•
 et O2. Ils réagissent soit avec les radicaux hydroperoxyde et superoxyde pour 

donner des chaînes sans rupture des liaisons carbone-carbone, soit entre eux-mêmes par 

réaction terminale ou par un mécanisme redox pouvant libérer de l’oxygène. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-2. Schéma d’oxydation des composés organiques par le radical hydroxyle [69]. 

 

II-3-2-3 Réactions parasites 

 Les réactions des radicaux 
•
OH avec les composés organiques se déroulent à des vitesses 

cinétiques approchant les limites du contrôle des réactions par diffusion (10
10

 mol
-1

 L s
-1

, 

[65]), ce qui implique que les taux d'oxydation sont essentiellement limités par les taux de 

RH 

R
•
 

Propagation : R
•
 + R’H  R’

•
 + RH 

Terminaison : R
•
 +  R

•
  R - R 

Réduction : R
•
 +  e

- R-
 

Oxydation : R
•
 R+

 + e
-
  

Sans O2 

Sous-produits sans rupture de liaison C-C 

ROO
•
 + e

-
 → ROO

•-
 

ROO
•
 → R

+
 + e

-
 + O2 

 

Sous-produits d’oxydation avec 

ou sans rupture de liaison C-C 

 

ROOOR 

HO2
•
/O2

•-
 

 

Ox / Red 

 

+ ROO
•
 

 

+ 
•
OH 

 

avec O2 

 

ROO
.
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formation des 
•
OH et la mise en compétition avec d'autres espèces chimiques plutôt que par la 

réactivité inhérente du composé avec l'oxydant. Ces radicaux sont consommés en milieu 

aqueux par le contaminant, des composés inorganiques présents dans la matrice (HCO3
-
 / 

CO3
2-

, Fe
II
) et /ou les réactifs eux-mêmes (O3, H2O2, Fe

2+
) (Tableau I-5). Ces réactions 

parasites affectent l'efficacité du traitement en entrant en compétition avec les réactions de 

dégradation des polluants organiques. 

 

Tableau I-5. Réaction de compétition impliquant la consommation des radicaux •OH par des ions 

minéraux et affectant l’efficacité de l’oxydation radicalaire [65,74-78]. 

 

Réactions k (mol
-1

 L s
-1

) 

•
OH + HCO3

-
  →  HO

-
 + HCO3

•
 

•
OH + CO3

2-
  →  HO

-
 + CO3

2-•
 

HCO3
-
  →  CO3

2-
 + H

+
 

CO2  →  HCO3
-
 + H

+
 

•
OH + H2PO4

-
  →  H2PO4

•
 + HO

- 

•
OH + PO4

3-
 →  HO

-
 + PO4

2-
 

•
OH + H2O2  →  HO2

•
 + H2O 

•
OH + HO2

-
  →  HO2

•
 + HO

-
 

•
OH + Fe

2+
  →  HO

-
 + Fe

3+
 

•
OH + O3  →  HO2

•
 + O2 

•
OH + Cl

-
  →  Cl

•
 + HO

-
 

•
OH + H2SO4  →  SO4

•-
 + H2O 

8,5 × 10
6
 

3,9 × 10
8
 

1 × 10
12

 (pKa=10,33) 

1 × 10
12

 (pKa=6,35) 

2 × 10
4
 

1 × 10
7
 

2,7 × 10
7
 

7,5 × 10
9
 

3,2 × 10
8
 

2,0 × 10
9
 

4,3 × 10
9
 

1,4 × 10
7
 

 

I-3-3 Production des radicaux hydroxyle 
•
OH : procédés d’oxydation avancée 

 Les POA sont définis par Glaze et al. [68] comme étant des « procédés de traitement 

des eaux dans des conditions de pressions et de températures ambiantes générant des 

radicaux fortement réactifs (spécialement des radicaux hydroxyles) en quantité suffisante 

pour effectuer la purification de l’eau ». Une large gamme de procédés d'oxydation avancée 

est connue aujourd’hui et les processus de génération des radicaux hydroxyles sont très 

variables. Ainsi, leur forte réactivité et leur grande instabilité font qu’ils sont produits in situ 

de façon continue au moyen de plusieurs processus chimiques, photochimiques et/ou 

électrochimiques. 
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I-3-3-1 Procédé Fenton 

 Fenton décrivit à la fin du 19
ème

 siècle que le fer ferreux favorisait fortement l’oxydation 

de l’acide maléique par le peroxyde d’hydrogène en milieu acide [75]. Des travaux ultérieurs 

ont montré que la combinaison de H2O2 et de Fe
2+

 nommé "réactif de Fenton", était un 

oxydant efficace pour une grande variété de substrat organique notamment des alcools, éthers, 

colorants, phénols, pesticides, aromatiques polycycliques [76-79]. Quarante ans plus tard, 

Haber et Weiss [80] identifiaient le radical hydroxyle comme étant l’espèce oxydante de la 

réaction présentée ci-dessous et communément appelée réaction de Fenton : 

H2O2 + Fe
2+

  →  Fe
3+

 + OH
-
 + OH

•          
k = 55 mol

-1
 L s

-1
 [81]            (I-13) 

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

composés organiques : 

 les radicaux hydroxyles produits dans l'équation (I-13) réagissent très rapidement; 

 les réactifs sont simples à manipuler et sans danger pour l'environnement; 

 les produits finaux (H2O, CO2, ions minéraux et hydroxydes ferriques) n'introduisent pas 

de pollution supplémentaire. 

 Les radicaux hydroxyles réagissent très rapidement sur les composés organiques pour 

conduire à leur minéralisation. Mais ce procédé, comme il sera expliqué au paragraphe 

suivant, est limité par le manque de régénération du catalyseur et nécessite un apport constant 

en réactif. Ce qui contraint à approvisionner en continu le milieu en peroxyde d'hydrogène et 

peut augmenter les coûts de traitement. 

 

I-3-3-1-1 Mécanisme de décomposition de H2O2 par Fe
2+

 ou Fe
3+

 en solution aqueuse 

 Le mécanisme de décomposition du peroxyde d'hydrogène (H2O2) par les espèces Fe(II) 

et/ou Fe(III) en solution aqueuse, acide et homogène (pH < 4) passe par la formation de 

radicaux hydroxyles et hydroperoxyles, en mettant en jeu la formation de complexes du fer 

[80,82-85]. Par souci de lisibilité, les molécules d'eau coordinées dans les sphères de 

coordination du fer ne sont pas représentées dans les formules chimiques. Le tableau I-6 

dresse un inventaire non exhaustif des réactions mises en jeu entre les différentes espèces 

présentes dans le milieu réactionnel. Les réactions impliquées dans le mécanisme de 

dégradation du peroxyde d'hydrogène par le fer II et III peuvent être découpées en quatre 

types : 

 L'hydrolyse de Fe(III) (Eq. I-14 à I-19 du Tableau I-6), 

 L'étape d'initiation du mécanisme de décomposition de H2O2 par Fe(II) ou Fe(III) inclut 

la formation des complexes Fe
III

-hydroperoxique : [Fe
III

(HO2)]
2+

 et [Fe
III

(OH)(HO2)]
+
, 
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en équilibre acido-basique à pH ≤ 3 (k=1,8 × 10
-4

 mol L
-1

) (Eq. I-22 à I-24) et leur 

décomposition moléculaire en Fe
2+

 et radicaux hydroperoxyles HO2
•
/O2

•-
 (Eq. I-25 à I-

27). [Fe
III

(OH-)(HO2
-)]

+ 
se forme à partir de [Fe

III
(OH)]

2+
 (réaction I-23) qui est l'espèce 

dominante à pH > 2,3 (Eq.I-14). 

 Les étapes de propagation de chaîne. Selon Gozzo [86], l'étape initiale de réaction de 

Fenton (Eq. I-20) passerait par la formation d'un complexe [Fe
II
(H2O2)(H2O)6]

2+
, 

[Fe
II
(HO2

-
)(H2O)5]

+
 ou [Fe

II
(HO2

-
)(H2O)6]

+
 qui se décomposerait en milieu acide en 

[Fe
III

(OH-)(H2O)5]
2+

 puis [Fe
III

(H2O)6]
3+

 (Eq. I-17). Dans les réactions I-28 à I-32, le fer 

oscille entre les formes Fe
II
 et Fe

III
 par réaction avec les radicaux 

•
OH, HO2

•
 et O2

•-
, 

tandis que les radicaux hydroxyles consomment le peroxyde d'hydrogène dans la 

réaction I-33 et les radicaux hydroperoxyle produits sont en équilibre avec leur base 

conjuguée (Eq. I-34). 

 Les réactions de terminaison impliquant la recombinaison des radicaux entre eux (Eq. I-

35 à I-39). 

 

 Parmi toutes ces réactions, seule la réaction de propagation de chaîne dite de Fenton 

(Eq. I-20) est intéressante pour la production des radicaux 
•
OH, tandis que les réactions I-28 – 

I-30 et I-32 consomment les radicaux 
•
OH et HO2

•
. Ainsi une part substantielle des oxydants 

est indisponible pour l’oxydation des substrats organiques. Par ailleurs, dans le système 

Fenton, les ions Fe
3+

 s’accumulent via les réactions I-20, I-22 - I-23, I-28 - I-29 et I-32, 

conduisant à leur précipitation sous forme Fe(OH)3, et les ions Fe
2+

 ne sont pas suffisamment 

régénérés par les réactions I-25 - I-27 et I-31 - I-32 notamment les réactions limitantes I-25 - 

I-26 et I-30 dont les cinétiques de réaction sont relativement lentes. De ce fait, le système 

Fenton livré à lui-même s'épuise rapidement par manque de régénération de son catalyseur. 
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Tableau I-6. Réactions d'équilibre et constantes du mécanisme de décomposition de H2O2 catalysée 

par FeII / FeIII [70,79,86-95] 

N° Réaction Constante de réaction 

I-14 

I-15 

I-16 

I-17 

I-18 

I-19 

Fe
3+

 + H2O  =  [FeIII(OH)]
2+

 + H
+
 

Fe
3+

 + 2H2O  =  Fe(OH)2
+
 + 2H

+
 

[Fe
III

(OH)]
2+

 + H2O  =  Fe(OH)2
+
 + H

+
 

Fe(OH)2
+
 + H2O  =  Fe(OH)3(s) + H

+
 

2Fe
3+

 + 2H2O  =  Fe2(OH)2
4+

 + 2H
+
 

Fe
3+

 + 3H2O  =  Fe(OH)3
0
 + 3H

+
 

2,9 ×10
-3

 mol L
-1 

(pKa = 2,3) 

7,62×10
-7

 (mol L
-1

)
2
 

pka = 3,6 

pka = 7,9 

0,8 × 10
-3

 mol L
-1

 

1 × 10
-12

 mol L
-1

 

I-20 

 

I-21 

 

I-22 

I-23 

I-24 

I-25 

I-26 

I-27 

Fe
2+

 + H2O2  →  Fe
3+

 + HO
-
 + 

•
OH 

[Fe
II
(H2O)6]

2+
 + H2O2 → [Fe

II
(HO2

-
)(H2O)5]

+
 +H3O

+
 

[Fe
II
(HO2

-
)(H2O)5]

+
 →  [Fe

III
 (HO

-
)(H2O)5]

2+
 + OH

-
 

[Fe
III

 (HO
-
)(H2O)5]

2+
 + H2O → [Fe

III
(H2O)6]

3+
+ OH

-
 

Fe
2+

 + 3/2 H2O2  =  [Fe
III

(OH
-
)(HO2

-
)]

+
 + H

+
 

[Fe
III

(OH
-
)]

2+
 + H2O2  =  [Fe

III
(OH

-
)(HO2

-
)]

+
 + H

+
 

Fe
3+

 + H2O2  →  [Fe
III

(HO2
-
)]

2+
 + H

+
 

[Fe
III

(HO2
-
)]

2+
  →  Fe

2+
 + HO2

•
 

[Fe
III

(OH
-
)(HO2

-
)]

+
  →  Fe

2+
 + HO2

•
 + 

•
OH 

[Fe(HO2
-
)]

2+
 + [Fe(OH

-
)]

2+
  →  2 Fe

2+
 + O2 + H2O 

53 mol
-1

 L s
-1

 

 

 

 

K =3,1 × 10
-3

 

K = 2,0 × 10
-4

 

3,1 ×10
-3

 

2,3 × 10
-4

 s
-1

 

2,7 × 10
-3

 s
-1

 

5 × 10
7
 (mol

-1
 L s

-1
) 

I-28 

I-29 

I-30 

I-31 

I-32 

I-33 

I-34 

Fe
2+

 + 
•
OH  →  Fe

3+
 + HO

- 

Fe
2+

 + HO2
•
  →  Fe

3+
 + HO2

-
 

Fe
3+

 + HO2
•
  →  Fe

2+
 + O2 + H

+
 

Fe
3+

 + O2
-
  →  Fe

2+
 + O2 

Fe
2+

 + O2
•-
 + H

+
  →  Fe

III
(HO2)

2+
 

•
OH + H2O2  →  HO2

•
 + H2O 

O2
-•
 + H

+
 → HO2 

4 × 10
8
 mol

-1
 L s

-1
 

8 × 10
5
 mol

-1
 L s

-1 

< 2 × 10
3
 mol

-1
 L s

-1
 

5 × 10
7
 mol

-1
 L s

-1
 

1,2 × 10
6
 mol

-1
 L s

-1 

3.0 × 10
7
 mol

-1
 L s

-1
 

1 × 10
10

 mol
-1

 L s
-1

 (pKa = 4,8) 

I.35 

I.36 

I.37 

I.38 

I.39 

HO2
•
 + HO2

•
  →  H2O2 + O2 

HO2
•
 +O2

-•
  +  H2O → H2O2 +O2 +HO

-
 

HO2
•
 + 

•
OH  →  H2O + O2 

•
OH +O2-

•
  →  HO

-
 +O2 

•
OH + 

•
OH  →  H2O2 

1.8 × 10
6
 mol

-1
 L s

-1 

9,7 × 10
7
 mol

-1
 L s

-1
 

0,71 × 10
10

 mol
-1

 L s
-1

 

1,01 × 10
10

 mol
-1

 L s
-1 

5,2 × 10
9
 mol

-1
L s

-1
 

 

I-3-3-1-2 Facteurs influençant l’efficacité du procédé Fenton 

 Effet de la concentration des réactifs – rapport [H2O2]/[Fe
2+

] 

 Une augmentation de la concentration en fer va accélérer la cinétique d’oxydation sans 

toutefois influencer le rendement de celle-ci. Au contraire, une élévation de la quantité de 
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peroxyde d’hydrogène additionnée entraîne un accroissement de l’efficacité de dégradation 

sans influence notable sur la cinétique [96]. Une dégradation optimale avec une cinétique 

rapide peut donc être obtenue en augmentant la concentration des deux réactifs. Toutefois 

travailler en présence d’un très grand excès de réactifs peut devenir un facteur limitant, le fer 

ferreux et le peroxyde d’hydrogène pouvant se comporter comme des pièges à radicaux. 

 

 Effet de pH 

 La réaction de Fenton s’applique de façon optimale à un pH compris entre 2,5 et 4 [91]. 

En effet, en dessous du pH 2,5 trois mécanismes vont diminuer l’efficacité de la réaction :  

 la formation de complexe ferreux; 

 l’inhibition de la réaction entre Fe
2+

 et H2O2 (réaction de fenton) [97]; 

 l’accroissement à faible pH du rôle de piégeur de radicaux du peroxyde d’hydrogène.  

 Pour des valeurs de pH plus élevées (> 4), les ions ferriques précipitent sous forme de 

hydroxyde de fer Fe(OH)3. Ce précipité étant très stable (Ks = 10
-38

), la réduction du Fe
3+

 en 

Fe
2+

 devient très lente et la régénération de Fe
2+

, comme initiateur de production de radicaux 

•
OH,

 
devient l’étape cinétiquement limitante du procédé. 

 

 Effet de température 

 Peu de travaux ont été menés afin d’évaluer l’influence de la température sur la réaction 

de Fenton. Toutefois, l’absence d’influence de ce paramètre a été notée lors de l’oxydation de 

l’acide p-hydrobenzoique (gamme de 11 à 41°C). Ceci peut s’expliquer par le fait que l’étape 

d’initiation du mécanisme radicalaire ne nécessite qu’une faible énergie d’activation [98]. 

 

II-3-3-1-3 Inconvénients du système Fenton  

 La réaction de Fenton présente un certain nombre d’inconvénients : 

 absence de régénération du Fe
2+

 (catalyse très lente en présence de l’excès de H2O2 par 

la réaction : Fe
3+

 + H2O2   Fe
2+

 + H
+
 + HO2

.
) d’où son ajout continu en cours de 

traitement; 

 la nécessité d’opérer dans un milieu à pH avoisinant 3. C’est une technique très limitée 

par la gamme de pH; 

 l’usage de doses élevées de réactifs pour oxyder certaines classes de composés 

organiques; 

 la production de boues d’hydroxydes ferriques Fe(OH)3. 
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 Un pH de 3 et un excès de peroxyde d’hydrogène par rapport au Fe
2+

 doivent être requis 

pour optimiser le procédé Fenton.  

 Ces inconvénients font que depuis plusieurs années de nombreuses études s’intéressent 

au couplage de cette réaction aux autres techniques : Fenton + électrochimie (électro-Fenton), 

Fenton + photochimie (photo-Fenton) afin d’optimiser la génération des radicaux hydroxyles 

pour traiter efficacement la pollution organique en milieu aqueux. 

 

I-3-3-2 Procédés photochimiques 

 La dégradation des micropolluants organiques est possible à travers divers procédés 

photochimiques qui nécessite une source artificielle de rayonnement [99] (généralement des 

lampes à haute pression de mercure ou arc a xénon) ou l’irradiation par des rayonnements 

solaires [100]. La photochimie directe requière une durée de traitement longue avec une 

quantité d’énergie importante et c’est rarement qu’on obtient une dégradation complète des 

polluants. 

 Le rendement de dégradation des polluants organiques par des POA photochimiques 

peut être nettement amélioré en utilisant la photocatalyse homogène ou hétérogène [101]. Les 

procédés homogènes (photolyse de H2O2, photo-Fenton, etc.) se déroulent en milieu 

homogène, contrairement aux procédés hétérogènes qui emploient des semi-conducteurs tels 

que TiO2, ZnO, etc. comme catalyseur. 

 

I-3-3-2-1 Photochimie assistée : Photolyse de H2O2 

 La solution aqueuse de peroxyde d’hydrogène absorbe la lumière à des longueurs 

d’onde inférieure à 360 nm. La densité optique d’une solution de peroxyde d’hydrogène 

augmente lorsque le pH augmente, car la forme dissociée du peroxyde d’hydrogène (HO2
-
) 

absorbe mieux la lumière que la forme moléculaire (H2O2). 

H2O2 + H2O  ↔  HO2
- 
 + H3O

+
  pKa = 11,8             (I-40) 

 Á la longueur d’onde de 254 nm, les coefficients d’extinction molaire de HO2
-
 et de 

H2O2 sont respectivement égaux à 240 mol
-1

 L cm
-1

 et 18,6 mol
-1

 L cm
-1

. 

 Le peroxyde d’hydrogène peut subir une transformation photochimique par irradiation 

UV. Les données bibliographiques indiquent ainsi que l’irradiation de solution de H2O2 à des 

longueurs d’onde inférieures à 360 nm conduit à la formation de deux radicaux hydroxyles 

(HO
•
) par coupure homolytique de la liaison O-O [102]. Ces radicaux peuvent ensuite initier 

une chaîne de réactions radicalaires : 

H2O2  + hν →  2HO
•
                 (I-41) 
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 H2O2 peut aussi entrer en réaction avec les radicaux HO
•
 : 

H2O2 + HO
•
  →  H2O + HO2

•
                (I-42) 

2HO2
•
  →  H2O2  + O2

•
                  (I-43) 

 La réaction globale, en absence d’un composé organique est la suivante : 

2H2O2 + 2 hν  →  2H2O + O2                (I-44) 

 Le rendement quantique de la réaction initiale (I-41) est égal à la moitié du rendement 

quantique globale de photolyse du peroxyde d’hydrogène (I-44). Cette valeur a été confirmée 

par Baxendale et Wilson [103]. La réaction du peroxyde d’hydrogène avec le radical 

hydroxyle est très rapide. Sa photodécomposition conduit à la formation d’eau et d’hydrogène 

comme produits de fin de réaction. En conclusion, le rendement quantique global de 

photolyse de H2O2 est important mais son faible coefficient d’extinction (18,6 mol
-1

 L cm
-1

) 

constitue le facteur limitant de ce procédé. 

 

I-3-3-2-2 Photocatalyse homogène : procédé photo-Fenton 

 Dans le cas du réactif de Fenton, les données bibliographiques indiquent que 

l’irradiation UV permet d’améliorer les vitesses d’oxydation [104-109]. Cette amélioration 

résulte d’une régénération photo-induite du fer ferreux et l’existence de plusieurs voies 

réactionnelles conduisant à la production du radical hydroxyle. Dans les conditions optimales 

de pH (pH : 3-4), l’ion fer(III) se trouve en grande partie sous forme Fe(OH)
2+

. Cette espèce 

absorbe la lumière UV dans la région 250<λ<400 nm nettement mieux que l’ion Fe
3+

. La 

réduction photochimique de Fe(OH)
2+

 en solution aqueuse permet de produire des 
•
OH 

supplémentaires d’une part, et de catalyser la réaction de Fenton par la régénération de l’ion 

Fe
2+

 d’autre part : 

Fe
3+

 + H2O  →  Fe(OH)
2+

 + H
+
  (pH = 3-4)             (I-30) 

Fe(OH)
2+

 + hν  →  Fe
2+

 + 
•
OH                (I-31) 

Fe
2+

 + H2O2  →  Fe(OH)
2+

 + 
•
OH               (I-32) 

 La vitesse de photoréduction de Fe(III) ainsi que la vitesse de production des radicalaux 

•
OH dépendent de la longueur d’onde d’irradiation et du pH car les diverses espèces de fer 

ferrique ne présentent pas la même photo-réactivité. Les valeurs de rendement quantiques 

pour les différentes spéciations du fer ferriques sont présentées dans le tableau I-7. 
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Tableau I-7. Rendement quantique de production des radicaux hydroxyles par irradiation 

UV/visible de solution de Fe(III) [88,110]. 

 

λ (nm) Espèces Φ (Rendement quantique de  

production de 
•
OH) 

254 

313 

360 

Fe
3+

 

Fe(OH)
2+

 

Fe(OH)
2+ 

0,065 

0,100-0,200 

0.017 

 

 Il convient également de signaler que la plupart de ces données sont issues de travaux 

réalisés par irradiation visible et ayant pour objectif de mieux comprendre la chimie des 

milieux aquatiques.  

  

 Par rapport au réactif de Fenton l’irradiation UV réalisée dans le procédé photo-Fenton 

permet d’obtenir une régénération plus rapide de Fe(II). Les ions ferreux formés par 

photoréduction du Fe(III) (Equation I-31) participent ensuite à la formation de radicaux 
•
OH 

via la réaction de Fenton (Equation I-32). Le peroxyde d’hydrogène présent dans le milieu 

réactionnel peut aussi être photolysé à des longueurs d’onde inférieures à 300 nm pour induire 

la formation du radical hydroxyle. Comme pour le procédé H2O2/UV : 

H2O2 + 2 hν  →  2 
•
OH                 (I-34) 

  

Le rendement quantique de photolyse de H2O2 est égal à 1 à 254 nm. Ces valeurs ne sont pas 

fonction du pH. Bien que le rendement quantique de formation de 
•
OH par photolyse de H2O2 

(φ = 1) soit beaucoup plus élevé que par photoréduction de Fe(III) (φ ≈ 0,07 à 254 nm), la 

vitesse de production du radical hydroxyle est beaucoup plus rapide par photoréduction de 

Fe(III) car le fer ferrique absorbe beaucoup plus les photons que H2O2 à 254 nm (Fe(III) : ε ≈ 

1500 à 3500 mol
-1

 L cm
-1

; H2O2 : ε ≈ 18,6 mol
-1

 L cm
-1

. Lors de la mise en oeuvre du procédé 

photo-Fenton, nous pouvons considérer que les principales voies de production de 
•
OH seront 

(Fig. I-3) : 

 photoréduction directe du Fe(III); 

 photolyse de H2O2 (cette voie joue un rôle mineur en raison d’une part de l’absorption 

des photons par le fer ferrique et d’autre part de sa faible vitesse de photolyse); 

 réaction de Fenton : réaction entre H2O2 avec les ions Fe(II) formés par photoréduction 

du Fe(III). 
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Figure I-3. Schéma des réactions chimiques lors la réaction de Photo-Fenton [111]. 

A est le micropolluant à dégrader 
 

 Avantages  

 Les avantages du procédé photo-Fenton au-delà de la réaction de Fenton sont les 

suivants : 

 un apport supplémentaire de radicaux 
•
OH par la photo-réduction du Fe

3+
 (complexe 

ferrique Fe(OH)
2+

); 

 une production in situ d’ions ferreux qui catalysent la réaction de Fenton; 

 une minimisation de la réduction des 
•
OH par le Fe

2+
 puisque ce dernier est introduit 

dans le milieu réactionnel en quantité catalytique et régénéré in situ [112]; 

 elimination de la formation de boues de process.  

 

 Inconvénients 

 Un des inconvénients de cette technique est l’apport continu d’énergie externe 

(rayonnement UV) par utilisation d’une lampe UV dont la durée de vie et l’énergie électrique 

consommée est à prendre en compte.  

 

I-3-3-2-2 Photocatalyse hétérogène à TiO2 

 L’oxyde de titane TiO2 est le photocatalyseur le plus utilisé dans la dégradation des 

micropolluants organiques [113,114] par la photocatalyse. Il s’agit d’un semi-conducteur qui 

absorbe de la lumière à λ< 385 nm. Il a été démontré que ce dernier possède une grande 

stabilité, une bonne performance et un prix intéressant. L’étape initiale dans ce procédé 

photocatalytique est l’absorption des radiations UV avec formation des paires électrons-trous 

positives. 

Photolyse du 

complexe de 

Fe(III) 

Photolyse de H2O2 

Radical 
•
OH 

Réaction de 

Fenton 

Fe(II)  +  H2O2 

Réaction 

radicalaire  

A  +  
•
OH 

Photolyse directe  

A  +  hν 
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TiO2 + hν → e
-
 + h

+
                 (I-35) 

 Les électrons qui se trouvent dans la bande de conduction du métal peuvent réduire 

l’oxygène dissous avec formation d’ion superoxyde radicalaire O2
•-
 [115]: 

TiO2(e
-
) + O2  →  O2

•-
                 (I-36) 

 L’ion superoxyde O2
•- 

peut réagir avec H2O pour donner 
•
OH, OH

-
 et O2 comme il est 

montré sur les réactions suivantes : 

2O2
•-
 + 2H2O  →  H2O2 + 2OH

-
 + O2                          (I-37) 

H2O2 + TiO2(e-) → OH
-
 + 

•
OH                (I-38) 

 D’autre part les h
+
 (trous positifs) sont capables d’oxyder H2O ou OH

-
 adsorbé, en 

radical 
•
OH [116,117] selon les réactions suivantes : 

TiO2(h
+
) + H2Oads  →  TiO2 + OH

•
ads + H

+
              (I-39) 

TiO2(h
+
) + OH

-
ads  →  TiO2 + 

•
OHads               (I-40) 

 Ces réactions ont une grande importance dans le procédé de dégradation oxydante, étant 

donné la grande concentration de H2O et OH
-
 adsorbé sur les surfaces des particules. On peut 

aussi assister à une oxydation directe par transfert d’électrons du substrat adsorbé à la surface 

selon la réaction : 

TiO2(h
+
) + RXads  →  TiO2 + RX

•+
ads               (I-41) 

 Une grande partie des paires électron-trous se recombinent, ce qui diminue le rendement 

quantique. Cependant beaucoup de travaux sont consacrées à l’obtention d’un TiO2 dopé 

caractérisé par un large spectre d’absorption et un rendement quantique élevé. La 

photocatalyse avec TiO2 peut aussi fonctionner en utilisant des rayonnements solaires comme 

source d’énergie [114]. 

 L’électro-photocatalyse utilisant des électrodes de TiO2 a été étudié par Vinodgopal et 

al. [118]. Récemment, l’utilisation des supports catalytiques absorbants (comme le carbone 

activé) pour l’oxyde de titane a augmenté la vitesse de minéralisation de quelques-uns de 

micropolluants organiques [119]. 

 

I-3-3-2-2 Photolyse de O3 

 Le procédé O3/UV est un procédé d’oxydation avancée utilisé largement dans le 

traitement des eaux potables pour élimination des polluants organiques toxiques et réfractaires 

[120]. Le coefficient d’absorption molaire ε de O3 à 254 nm est de l’ordre de 3600 mol
-1

 L 

cm
-1

. Le procédé d’oxydation par O3/UV est complexe, parce que les radicaux 
•
OH sont 

produits à travers différents chemins réactionnels : 

O3 + H2O + hν →  H2O2 + O2                           (I-42) 
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H2O2 + hν  →  2
•
OH                 (I-43) 

H2O2 + 2 O3  →  2OH
•
 + 3O2                (I-44) 

 Le coefficient d’absorption molaire ε d’O3 est (3600 mol
-1

 L cm
-1

) largement supérieur à 

celui de H2O2 (18,6 mol
-1

 L cm
-1

) à 254 nm. Donc, la photolyse de l’ozone ne possède pas les 

mêmes limitations qu’offre la photolyse de peroxyde d’hydrogène lorsqu’on utilise une lampe 

UV à basse pression de mercure. 

 

I-3-3-3 Irradiation avec les ultrasons 

 L’irradiation d’une solution aqueuse par des ultrasons avec des fréquences allant de 15 à 

100 MHz provoque plusieurs transformations chimiques et physiques [121]: 

 des phénomènes physiques, avec micro-mélange de la solution et amélioration du 

transfert de matière; 

 des phénomènes chimiques, avec l’apparition de température et de pression très élevées 

(Hot Spot) lors de la compression des bulles de cavitation et la génération d’espèces 

oxydantes comme les radicaux oxygénés 
•
OH, HO2. 

 

 La dégradation des micropolluants organiques par les ultrasons en solution aqueuse se 

produit principalement par deux types de réaction : 

 pyrolyse dans les bulles de cavitation; 

 oxydation par les radicaux 
•
OH formés lors de la sonolyse de l’eau : 

H2O + ultrasons  →  
•
OH + H

•       
          (I-45) 

 

I-3-3-4 Procédés électrochimique 

I-3-3-4-1 Oxydation anodique 

 Un nombre important de travaux de recherches a été récemment publié concernant 

l’oxydation électrochimique des composés organiques toxiques et réfractaires dans l’eau. 

L’oxydation anodique [122,123] est la méthode usuelle pour atteindre la minéralisation des 

contaminants (conversion en CO2, eau et ions inorganiques). Elle est basée sur la génération 

des radicaux hydroxyles adsorbés (
•
OH) sur la surface d’anode par oxydation de l’eau sur une 

électrode à grande surtension d’oxygène 

H2O  →  
•
OHads + H

+
 + e

-
                 (I-46) 

  

 La plupart de solutions de composées aromatiques sont lentement dépollués lorsqu’on 

utilise des anodes comme le Pt [124], PbO2 [125], PbO2 dopé [126], SnO2 dopé [127] et IrO2 
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[128], à cause de la production des acides carboxyliques qui sont difficilement oxydables. 

Gherardini et al. [129] ont trouvé que le 4-chlorophénol, et les acides carboxyliques comme 

les acides acétique, formique et oxalique sont rapidement et complètement minéralisés 

lorsqu’on utilise une anode plus efficace constituée de couches minces de diamant dopé au 

bore (BDD pour « boron doped diamond »). 

 

I-3-3-4-2 Procédé électro-Fenton 

 Lorsque le réactif de Fenton est préparé par simple mélange du fer ferreux et du 

peroxyde d’hydrogène, l’oxydation du substrat est difficile à contrôler, des réactions parasites 

se mettent en place, notamment la consommation des 
•
OH par les réactifs H2O2 et Fe

2+
 et la 

minéralisation risque d’être inachevée. De plus, la régénération du fer ferreux à partir du fer 

ferrique (Eq. I-25-31 et I-47) est très lente et incomplète. Or le peroxyde d’hydrogène est un 

oxydant instable dont l’activité décroît par auto-décomposition et dont le transport et le 

stockage sont dangereux. De plus la quantité de peroxyde d’hydrogène à ajouter n’est pas 

facilement estimable avant traitement. 

 Pour accroître l’efficacité du procédé Fenton et limiter les apports de réactif chimiques 

plusieurs équipes de recherche ont suggéré de régénérer électrochimiquement les ions ferreux 

par réduction du fer ferrique à la cathode (Eq. I-48) [59,130-133]. Qiang et al. [134] ont 

estimé que le potentiel cathodique optimal pour la régénération de Fe
2+

  était de -0,1 V/ ECS. 

Fe
3+

 + R
•
 → Fe

2+
 + R

+
                 (I-47) 

Fe
3+

 + e
-
 → Fe

2+
                  (I-48) 

 De même, le peroxyde d’hydrogène constituant le réactif de Fenton peut être produit 

électrochimiquement par réduction de l'oxygène à la cathode en milieu acide (Eq. I-49) [135-

138]. 

O2(g) + 2H
+
 + 2e

-
  →  H2O2  E° = 0,695 V/ESH              (I-49) 

 En l'absence de catalyseur, H2O2 s'accumule sous le passage d'un courant électrique et la 

quantité accumulée est proportionnelle au courant appliqué jusqu’à une concentration donnée 

[138]. En présence de fer(II), H2O2 se décompose en radicaux hydroxyles par la réaction de 

Fenton (Eq II-13) [20,134,139-141]. 

 La formation du peroxyde d’hydrogène est une des étapes limitantes du procédé électro-

Fenton à cause de la solubilité limitée du dioxygène en phase aqueuse (approximativement 

8,32 mg L
-1

 [142] et de son transfert de masse de la phase aqueuse jusqu’à la surface 

cathodique. La saturation de la solution en dioxygène est assurée par un bullage permanent 

dans la solution [19,120,143] dans le cas d’une cathode 3D (feutre de carbone) ou par 
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utilisation d’une cathode à diffusion d’oxygène en carbone-PTFE [137,144,145] et par 

oxydation anodique de l’eau sur l’anode. Oturan et al. [141] estiment que théoriquement 75% 

du dioxygène exploité par le système est fourni par la réaction anodique de l'eau à une 

électrode de platine (Eq. I-50). 

2H2O  →  4H
+
 + O2 + 4e

-        
          (I-50) 

 Dans le procédé d'oxydation avancé électro-Fenton, l’ensemble des réactions de Fenton 

(Eq. I-14-35) combinées aux réactions électrochimiques (Eq. I-48 – I-49), sont à l'origine de 

la mise en place d'un cycle catalytique [46,147] dont la schématisation a été proposée par 

Oturan et al. [141] (Fig. I-4). Ce cycle catalytique est le principal atout du procédé électro-

Fenton. Il permet de s'affranchir de l'ajout de H2O2 et de contrôler plus précisément la 

dégradation des polluants organiques. De plus les quantités de sels de fer sont 

considérablement réduites puisque le catalyseur de fer ferreux est continuellement régénéré à 

la cathode. Les polluants toxiques organiques sont alors détruits par les radicaux hydroxyles 

produits par la réaction de Fenton (Eq. I-13) mais également par les radicaux HO2
•
 formés par 

oxydation de H2O2 à l’anode (réaction I-51) [148]. 

H2O2  →  HO2
•
 + H

+
 + e

-
                 (I-51) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-4. Représentation schématique de la production électrochimique des radicaux 

hydroxyles par le procédé Electro-Fenton [141]. 

 

I-3-3-4-2-1 Paramètres expérimentaux affectant la dégradation 

 Le procédé électro-Fenton simple dans son principe fait malgré tout intervenir un certain 

nombre de paramètres expérimentaux dont l'optimisation régit l'efficacité de la dégradation. 

Parmi ces paramètres, on trouve le type d'électrode utilisé, le pH qui régit la réaction de 
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Fenton, les facteurs électrochimiques (courant, potentiel), thermodynamiques (température) et 

cinétiques (concentration en catalyseur [Fe
3+

]). 

 

 Les électrodes 

 Les réactions électrochimiques ont lieu à l’interface d’un conducteur électronique 

(l’électrode) dans un milieu conducteur d’ions (l’électrolyte). Les performances des procédés 

électrochimiques hétérogènes peuvent souffrir des limitations de transfert de masse et de la 

taille des surfaces spécifiques d’électrode. Ce qui impose que les composants de la cellule et 

en particulier l’activité du matériel d’électrode, en contact avec un milieu agressif, soient 

chimiquement stables à long terme. 

 La réduction de l’oxygène en peroxyde d’hydrogène s'effectue avec un haut rendement 

électrique seulement sur certains matériaux cathodiques incluant le mercure, l’or et le carbone 

[149]. Les matériaux carbonés (feutre de carbone, carbone vitreux réticulé, carbone vitreux) 

sont connus pour posséder des groupes oxygénés fonctionnels en surface qui facilitent les 

échanges d’électrons avec les substances organiques et sont sûrs d’un point de vue 

environnemental. Ce type d'électrode est très répandu dans les différentes équipes de 

recherche travaillant sur le procédé électro-Fenton car simple d'utilisation, moins onéreuse et 

surtout moins polluante que ses consoeurs notamment celles au mercure [21].  

 Les métaux nobles sont communément utilisés comme anode pour ces applications, en 

raison en partie de leur résistance aux conditions sévères d'oxydation. L’anode de platine est 

préférée aux autres types d’électrodes car elle ne libère pas d’ions métalliques toxiques [60], 

son surpotentiel permet la production de O2 par oxydation de l’eau et également la production 

supplémentaire de 
•
OH. Le potentiel des électrodes auxiliaires est également un facteur clé 

dans l'obtention de fortes efficacités de courant. Malheureusement les réactions se produisent 

d'une façon souvent non sélective aux électrodes et une partie de l’énergie est perdue dans des 

réactions parasites et l'échauffement du système. 

 

 Le pH 

 L'efficacité du traitement dépend fortement du pH [150-152]. Pour les pesticides, 

Diagne et al. [18] ont montré que le pH optimal de dégradation obtenu pour le methyl 

paration était de 3 (Fig. I-5). Pour des pH supérieurs, le taux de minéralisation diminue 

rapidement. Ce pH optimal de 3 obtenu également pour d'autres composés [134,153,154], 

correspond au pH pour lequel la vitesse de décomposition du peroxyde d'hydrogène en 

radicaux hydroxyles est optimale : pH = 2,8 [107,112]. Selon Pignatello [10] et Arnold et al. 
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[155], la diminution de la vitesse d'oxydation pour des pH > 2,8, diminution encore plus 

prononcée pour des pH > 6, est liée à la précipitation du fer ferrique sous forme d'hydroxydes 

ferriques [Fe(OH)3](s) dont la réactivité avec le peroxyde d'hydrogène est très faible. La 

diminution de concentration des espèces libres de Fe
3+

 inhibe la régénération de Fe
2+

 et par 

conséquent la production des radicaux 
•
OH, mais est également responsable de la passivation 

des électrodes par agglomération des particules sur la surface [134]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-5. Effet du pH et du milieu sur le taux d’abattement du COT. Dégradation de 150 

mL d’une solution aqeuse de 0,2 mM en Méthyle Parathion durant le traitement par 

électro-Fenton. [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1, I = 150 mA,  pH: 1 (◊); 3 (○), 4 (□) en milieu 

H2SO4; pH: 1 (♦); 3 (●), 4 (■) en milieu HClO4. [18]. 

 

 Catalyseur (sel de Fe
II

 ou Fe
III

) 

 La capacité des espèces du fer en solution pour catalyser la décomposition du 

peroxyde d’hydrogène dépend de leur forme oxydée qui change au cours de l’électrolyse. 

Fe(II) fraîchement additionnée au milieu est un catalyseur efficace de la dégradation de H2O2. 

La quantité de radicaux hydroxyles produite par la réaction de Fenton électrochimiquement 

assistée est liée à la concentration en catalyseur.  

 Dans leur étude sur l’influence de la concentration de Fe(III) sur la dégradation du 

phénol, Tomat et al., [156] ont conclu que pour une gamme de concentration variant de 10 × 

10
-3

 mol L
-1

 à 0,5 × 10
-3

 mol L
-1

, le rendement de dégradation augmentait lorsque la 

concentration en fer diminuait. Ces auteurs ont suggéré que le taux de formation du fer 

ferreux devait être égal au taux de formation du peroxyde d’hydrogène. Néanmoins il est 

difficile de déterminer avec exactitude la concentration de fer à ajouter dans le milieu, car la 

concentration de H2O2 dépend de la solubilité de l’oxygène et la quantité de Fe
2+

 régénérés 

chimiquement et électrochimiquement est difficilement contrôlable. Qiang et al. [134] ont 
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ajouté qu'à potentiel constant une hausse de concentration en Fe
3+

 entraînait une hausse du 

courant et par conséquent une augmentation de l'électricité consommée. En revanche, dans 

l’étude faite par Edelahi et al. [157] (Fig I-6), la vitesse de dégradation diminue lorsque la 

concentration en Fe
3+

 augmente.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-6. Effet de la concentration en Fe3+ (catalyseur) sur la cinétique de dégradation 

des chlorophénylurées par procédé Electro-Fenton. [diuron]0 = 0,17 × 10-3 mol.L-1, I= 100 

mA et V= 125 mL [157]. 

 

 Le courant d’électrolyse 

 La réaction de Fenton électrochimiquement assistée peut-être gouvernée soit par le 

potentiel soit par le courant. La hausse du courant d'électrolyse permet d'accroître le pouvoir 

de dégradation des composés organiques [24,60,140]. L’accélération de la dégradation 

associée à la hausse du courant s'explique par une production plus importante en peroxyde 

d'hydrogène (Fig. I-7) et une accélération de régénération de Fe
2+

, soit une production plus 

importante en radicaux 
•
OH. Ce phénomène est également observé avec le procédé photo-

Electro-Fenton où une minéralisation totale ne nécessite que 2h à 450 mA contre 3 h à 100 

mA [24]. Mais au cours de la minéralisation, pour les courants les plus élevés, l'efficacité du 

courant apparent diminue progressivement avec le temps d'électrolyse, par formation 

graduelle de produits plus difficiles à oxyder [20,21]. Ainsi, de faibles courants semblent plus 

indiqués pour la minéralisation complète. Le transfert de masse de Fe
3+

 gouverne la 

régénération de Fe
2+

 ce qui implique qu'au-delà d'un certain seuil, tout surcroît de courant est 

inutile et surconsommateur d'énergie électrique. De plus la surabondance de courant favorise 

l’évolution de H2 et consécutivement réduit l’efficacité de courant. 
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Figure I-7. Effet de la densité de courant sur la minéralisation du picloram par le procédé électro-

Fenton.. (♦) 60 mA; (■) 100 mA; (▲) 200 mA; (×) 300 mA; (○) 500 mA. C0: 0,25 × 10-3 mol.L-1; [Fe3+] = 

0,2 × 10-3 mol.L-1; [Na2SO4] = 50 × 10-3 mol.L-1; V = 0,15 L; pH = 3 [20]. 

 

 La température 

 La température de la solution affecte le transfert d’électrons et les taux de transfert de 

masse, et par conséquent influe sur la régénération de Fe
2+

. Pour des températures variant 

entre 10 °C à 46 °C, Qiang et al. [134] ont montré que le pourcentage de régénération de Fe
2+

 

augmentait avec la température : 48% à 10°C et 80% à 46°C en fin d’électrolyse. Si la hausse 

de température facilite la régénération de Fe
2+

 en revanche, elle diminue la solubilité de O2. 

Pour une augmentation de 10 °C à 35°C, la solubilité d’O2 chute de 11,27 mg L
-1

 à 6,93 mg L
-

1
 [158], ce qui a pour effet de réduire la vitesse de production du peroxyde d'hydrogène. De 

plus la constante cinétique de réaction entre H2O2 et Fe
2+

 varie avec la température. La 

variation de température a donc deux effets antagonistes vis-à-vis du procédé électro-Fenton. 

A partir d'une certaine valeur, toute hausse de température aura plus d'effets néfastes sur le 

processus de minéralisation que d'effets positifs. 

 

 Nature de l’acide utilisé pou régler le pH 

 Si le pH est un facteur qui contrôle l’efficacité du procédé électro-Fenton, l'acide 

employé pour réguler le pH du milieu peut également être un facteur déterminant du bon 

déroulement du traitement. Pour vérifier ce point de vue, Guivarch et al. [26] ont vérifié 

l’influence de trois acides forts (H2SO4, H3PO4 et HNO3) sur la cinétique et le rendement du 

traitement du Malachite Green (Fig. I-8). Ils ont montré que pour le procédé électro-Fenton, la 

vitesse de dégradation du colorant Triphénylméthane était plus importante dans une solution 
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acidifiée par H2SO4 que HNO3. Il semble que, comparé à un système Fenton classique, une 

réaction de réduction ait lieu à la cathode selon l'équation I-52 : 

NO3
-
 + H2O + 2e

-
  →  NO2

-
 + 2OH

-
 (E°=0,01V/ESH à 25°C)            (I-52) 

 Cette réaction serait responsable de la perte d'efficacité électrique du système par 

consommation d'une partie du courant total délivré, ce qui diminue le rendement de formation 

des radicaux 
•
OH. De plus comme H3PO4, l'utilisation de HNO3 introduit des ions minéraux 

responsables de l’eutrophisation du milieu aquatique. Par conséquent, parmi les acides 

proposés et testés, H2SO4 semble être le choix le plus pertinent pour réguler le pH des 

effluents organiques avant traitement par procédé Electro-Fenton. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-8. Cinétique de dégradation du malachite green acidifié à pH 3 par H2SO4, 

H3PO4, HNO3. [Na2SO4] = 0,05 × mol.L-1, [Fe3+] = 0,25 × 10-3 mol.L-1, [MG] = 0,5 × 10-3 

mol.L-1, V = 250 mL, I = 60 mA [26]. 

 

 L’electrolyte 

 La Figure I-9 montre que le taux de conversion du colorant méthylène bleu dépend de la 

concentration en électrolyte mais également de sa nature [26]. En présence de sels 

d’halogénure, le taux et l’étendue de la dégradation diminuent, alors qu'elle est plus 

prononcée avec du sulfate de sodium. Les électrolytes halogénures inhibent les taux de 

dégradation par consommation des radicaux 
•
OH par les ions de chlore. Parmi les cinq sels 

d'électrolytes utilisés, le pourcentage de conversion du méthylène bleu est plus élevé pour la 

concentration la plus grande en Na2SO4. Ce sel électrolyte est couramment utilisé par les 

différentes équipes de recherche sur le procédé électro-Fenton notamment Alverez-Gallegos 

et al. [135]; Boye et al. [24] et Brillas et al. [159]. 
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Figure I-9. Effet de l’ajout d’électrolyte sur la conversion d’un colorant, le méthylène blue [26]. 
 

I-3-3-5 Plasma d’air humide 

I-3-3-5-1 Définition du plasma  

 Le terme «plasma» a été introduit par Langmuir pour désigner des gaz plus ou moins 

ionisés formés au sein de décharges électriques. Un plasma est donc un milieu qui résulte 

d’un apport d’énergie (bombardement électrique, rayonnement, décharge électrique, onde de 

choc, champ électromagnétique, énergie thermique ou ultrasonique…) à un gaz. Ce milieu 

contient des électrons libres, des ions, des photons et des particules atomiques ou moléculaires 

diversement excitées. L’ensemble est électriquement neutre [160]. Le plasma est le siège 

d’une chimie très complexe mettant en jeu ions, électrons, photons, molécules, radicaux et 

atomes. Cette chimie confère au milieu une réactivité particulière. En effet certaines 

molécules excitées ont une réactivité fortement accrue. C’est la présence de radicaux libres et 

d’espèces monoatomiques qui permet l’application des plasmas aux traitements de surfaces ou 

à la dépollution. L’avantage des plasma hors équilibres par rapport aux autres procédés est la 

possibilité de générer de telles espèces à partir d’un corps très stable (H2O, N2, O2…) sans 

utiliser un quelconque réactif. De plus, contrairement aux milieux condensés, les espèces ne 

sont pas ou peu solvatées, ce qui accentue encore leur réactivité [170]. 

 

I-3-3-5-2 Plasma d’air humide  

 Le plasma d’air humide constitue un milieu complexe difficile à modéliser en raison du 

grand nombre de réactions qui y sont présentes. Le modèle de Peyrous [161,162] représente 

bien les propriétés acides et oxydantes du plasma d’air. Ces propriétés ont été mises en 

évidences lors du traitement de solutions aqueuses par décharges couronne [163,164] ou 
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glidarc [165]. Ce modèle montre aussi les contributions négatives de la vapeur d’eau, de 

l’azote et des oxydes d’azote sur le taux de conversion de l’oxygéné en ozone, au profit de la 

synthèse de H2O2, NO, NO2, HNO2 et HNO3. Le modèle de Peyrous montre un phénomène de 

cycle au niveau des radicaux 
•
OH et HO2

•
 qui retarde ainsi leur disparition (Fig. I.10). 

 Cependant le modèle de Peyrous ne tient pas compte des réactions d’oxydation et de 

décomposition de l’acide nitreux :  

2HNO2  ↔  NO + NO2 + H2O                (I-53) 

H2O2 + HNO2  →  HNO3 + H2O                (I-54) 

 

 Ceci explique pourquoi ce modèle donne une majorité permanente de HNO2 par rapport 

à HNO3 même dans le cas des impulsions répétées. La disparition progressive de l’acide 

nitreux par oxydation en acide nitrique a été mise en évidence dans les solutions aqueuses 

traitées par décharge couronne [163,164]. La réaction I-53 explique l’instabilité de l’acide 

nitreux qui n’a jamais pu être isolé. Le modèle ne mentionne pas non plus l’espèce HO2NO2 

formée par la réaction I-55 [63]. 

NO2 + HO2
•
 + N2  →  HO2NO2 + N2               (I-55) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-10. Cycle réactionnel des radicaux H•, OH• et HO2
• [162]. 
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I-3-3-5-3 Propriétés d’un plasma d’air humide  

 Pouvoir oxydant 

 Les espèces 
•
OH, HO2

•
, H2O2, O et O3 ont des pouvoirs oxydant très élevés comme le 

montre leurs potentiels rédox en conditions standards (Tableau I-8). 

 

Tableau I-8 Potentiels standard de quelques couples oxydo-réducteurs présents dans un 

plasma d’air humide [62]. 

 

Système d’oxydo-réduction Potentiel normal 

E° (V/ESH) 

OH
●
 

O 

O3 

OH
●
 

H2O2 

HO2
● 
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2HNO2 
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O2 

NO2 

N2O4 

HNO2 

NO3
-
 

+ 
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+
 

2H
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2H
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H
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+
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e
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2e
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-
 

e
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e
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4e
-
 

2e
-
 

4e
-
 

e
-
 

2e
-
 

e
-
 

2e 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

→ 

H2O 

H2O 

O2 + H2O 

OH
-
 

2H2O 

H2O2 

N2 + 4H2O 

N2O + 3H2O 

O2 + 2OH- 

2H2O 

HNO2 

2HNO2 

NO
●
 + H2O       

HNO2 + H2O 

2.85 

2.42 

2.07 

2.02 

1.78 

1.50 

1.45 

1.29 

1.24 

1.23 

1.09 

1.07 

1.00 

0.94 

 

 D’après ces valeurs, 
•
OH est l’espèce la plus oxydante. En conséquence, le plasma d’air 

présente des propriétés très oxydantes d’où son pouvoir élevé d’oxyder des surfaces 

métalliques [166, 167], des cations et des composés organiques en solution [168-170]. 

 

 Pouvoir acide 

 Lors du traitement d’une solution aqueuse par le plasma d’air humide, il y a production 

d’acides nitreux et nitrique. Cette production de HNO2 et HNO3 est due à la formation 

d’oxydes d’azote (NO, NO2, N2O4 et N2O5) qui réagissent avec 
•
OH, HO2

•
, H2O et H2O2 dans 

la phase plasma, ou s’hydratent directement dans la phase aqueuse (réaction I- 56 et I-57). 

L’acide nitreux est également synthétisé par addition de 
•
OH, sur le monoxyde d’azote 

(réaction I-58). 
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2NO2 + H2O  →  HNO2 + HNO3                (I-56) 

N2O5 + H2O  →  2HNO3                 (I-57) 

NO + 
•
OH  →  2HNO2                 (I-58) 

 

 Lors du traitement, la concentration en nitrite augmente jusqu’à un maximum puis 

décroît tandis que la concentration en nitrates est constamment croissante. L’oxydation de 

l’acide nitreux en acide nitrique est due aux processus suivant : 

HNO2 + H2O  →  NO2
-
 + H3O

+
                (I-59) 

NO2
-
 + 

•
OH  →  NO3H

•-
                 (I-60) 

NO3H
•-
 + H2O  →  NO3

•2-
 + H3O

+
               (I-61) 

NO3
•2-

 + O2  →  NO3
-
 + O2

•-
                (I-62) 

 

HNO2 + 
•
OH + O2  →  HO2

•
 + HNO3               (I-63) 

 L’évolution de HNO2 et HNO3 est en accord avec les valeurs respectives des potentiels 

rédox des couples 
•
OH/ H2O, HO2

•
/ H2O2, N2O4/HNO2 et NO3

-
/HNO2 (Tableau I-8).  

 

I-3-3-5-4 Propriétés des espèces actives sur les composés organiques 

 Nous avons conclu d’après les paragraphes précédents que le plasma d’air humide est le 

siège des espèces 
•
OH, HO2

•
, O, O3, très oxydantes ainsi que d’oxydes d’azote (NO, NO2, 

N2O4…). Ces espèces et en particulier les radicaux 
•
OH sont capables d’attaquer des substrats 

organiques par des mécanismes variés. En effet, la fonctionnalisation et la dégradation d’une 

chaîne carbonée sont initiées soit par arrachement d’hydrogène sur les carbones saturés (sp3) 

soit par addition des espèces actives sur les doubles liaisons.  

 Dans le cas des composés aliphatiques (chaînes carbonées saturées) l’arrachement 

d’hydrogène est favorisé lorsque le radical carboné correspondant est stabilisé par 

hyperconjugaison ou par mésomérie. Ce radical carboné capte une molécule d’oxygène pour 

former un radical peroxy qui se dégrade soit par réaction avec NO dans la phase gazeuse, soit 

par dimérisation et décomposition du tétroxyde correspondant. Nous pouvons ainsi résumer le 

processus de dégradation par le schéma de la Fig. I-11 suivant. 

 Nous en déduisons qu’une source importante de radicaux 
•
OH, d’oxygène atomique et 

de NO dans le plasma d’air humide est susceptible de minéraliser les composés organiques 
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dont les pesticides. Pour généré de telles espèces en quantités notables, nous avons choisi le 

réacteur à décharges glissantes. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-11. Processus général de dégradation radicalaire oxydante d’une chaîne aliphatique saturée 
[167]. 

 

I-3-3-5-5 La décharge glissante ou glidarc 

I-3-3-5-5-1 Présentation du glidarc 

 Le glidarc est un dispositif très peu onéreux sur le plan matériel comparé aux autres 

techniques utilisant les plasmas. Ce dispositif permet, par phénomène de « trempe », de 

générer un plasma hors équilibre avec une densité électronique et un champ électrique élevé 

et dans des domaines de pression élevée (P≥ 1 atm). De plus ce dispositif peut fonctionner 

avec des puissances électriques pouvant atteindre 50 kW. Le glidarc permet donc de produire 

un flux important d’espèces excitées et réactives à température modéré, ce qui conduit à de 

nombreuses applications en chimie [171,172]. 
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I-3-3-5-5-2 Etude des différents paramètres géométriques 

 Influence du diamètre de la buse d’alimentation et du débit 

 Moussa [167] a montré que le débit et le diamètre de la buse d’alimentation sont liés par 

la vitesse d’écoulement du gaz plasmagène (Fig. I-12 et I-13) : 

2

4
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Q
v                   (I-64) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figure I-12. Corrélation entre le carré du diamètre de la buse d’alimentation (Ф2) et le temps de 

neutralisation. H = 77 mm, Qv = 545 L/h, e = 4 mm et c = 40 mm [16]. 
 

 Les espèces actives migrent donc d’autant plus rapidement dans la cible aqueuse que le 

débit est plus élevé, et le jet de gaz, plus étroit. Lorsque les espèces migrent plus rapidement 

leur taux de désactivation sur le trajet électrode-cible est plus faible. La cible aqueuse capte 

ainsi plus d’espèces par unité de temps d’où une neutralisation plus rapide. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-13. Corrélation entre le débit Qv et le temps de neutralisation. Ф = 2 mm, H = 77 mm, e = 4 mm 
et c = 40 mm [167]. 
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 Influence de la distance électrodes-cible 

 Moussa et al. [160] ont montré que le rapprochement des électrodes de la cible en 

gardant une vitesse de jet constante, diminue le temps de migration des espèces vers la cible 

(Fig. I-14).  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-14. Corrélation entre la distance électrodes-cibles H et le temps de neutralisation. Ф = 2 mm, 

Qv = 925 L/h, e = 4 mm et c = 40 mm [160]. 

 

 Influence de l’écartement 

 Moussa [167] a montré que l’effet chimique du glidarc est maximum pour un 

écartement de 3,5-4 mm (Fig. I-15). Pour cet écartement, la durée de vie d’une décharge est 

maximisée. En conséquence, il y a une zone d’effluvage électrique maximale, d’où une 

production optimale d’espèces actives. Pour un écartement plus important, l’arc arrive plus 

rapidement à sa longueur de rupture. De ce fait la durée de vie de chaque décharge est 

écourtée. Il y a éclatement précoce, et la zone d’effluvage est alors moins importante. En 

revanche, un écartement plus faible augmente l’intensité du champ électrique entre les 

électrodes pour une même différence de potentiel. Aux faibles écartements (1 à 2 mm), la 

diminution du volume de la zone d’effluvage électrique est nettement visible. 



Thèse de Doctorat  Chapitre I 

 47 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I-15. Influence de l’écartement e des électrodessur le temps de neutralisation. Ф = 2 mm, Qv = 
925 L/h, H = 77 mm et c = 40 mm [167]. 

 

 

II-3-4 Comparaison des POA 

 Il est indispensable de noter qu'un procédé adapté à tout type de matière organique 

n'existe pas. L'applicabilité dépend du composé cible, de l'étendue et de la gravité de la 

pollution, de la localisation géographique de la pollution et de l’efficacité d'exécution du POA 

employé. Néanmoins certains POA semblent plus aptes que d’autres à traiter la matière 

organique toxique notamment les pesticides. Dans leur étude sur les coûts opératoires 

correspondant à la réduction de 90% de la concentration initiale en nitrophènoles, Goi et 

Trapido [173] ont mis en évidence que pour les quatre procédés testés : UV, UV/ H2O2, Fe
2+

/ 

H2O2 et UV/ Fe
2+

/ H2O2, les coûts les plus faibles sont obtenus pour les procédés Fenton et 

photo-Fenton. Les études d’Edelahi et al [174] et Kaichouh et al. sur la minéralisation de 

différents pesticides par plusieurs procédés conforte l’idée que les systèmes Fenton sont 

mieux adaptés aux pesticides plus que les autres POA. 

 En comparant les principaux avantages et inconvénients des POA (Tableau I-9), il 

ressort que la plupart d'entre eux requièrent des investissements souvent lourds pour les 

industriels et des frais de fonctionnement élevés. De plus, les taux de dépollution ne sont pas 

toujours à la hauteur des espérances et les effluents peuvent nécessiter un post traitement soit 

pour éliminer les réactifs, soit pour terminer le traitement du polluant ou encore pour éliminer 

les boues formées. Aujourd'hui les investisseurs demandent des procédés moins 

consommateurs en énergie électrique, qui limitent la pollution secondaire et réduisent les 

quantités de réactifs.  
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Tableau I-9. Comparaison des procédés d’oxydation avancée 

Technique Avantage Inconvénient 

O3/UV 

 

 Oxydant puissant. 

 Production 

relativement simple. 

 Formation de H2O2. 

 Traitement très onéreux. 

 Réactions limitées par le transfert de 

masse d’O3. 

 Dégradation plus lente que  les 

radicaux 
•
OH. 

 Efficacité et durée de vie de la lampe 

limitée. 

 Faible pénétration des UV dans l’eau 

trouble. 

 Sous produits d’oxydation inconnus. 

 Minéralisation incomplète. 

Procédé Fenton 

 

 Oxydant puissant. 

 Décoloration rapide 

de la solution. 

 Minéralisation des 

colorants organiques. 

 Nécessite apport constant en H2O2. 

 Régénération du catalyseur limitée. 

H2O2/UV, 

H2O2/Fe
3+

/UV 

 

 Source directe de 

radicaux hydroxyles. 

 Activation par UV et/ 

ou sel de fer (II/III). 

 Minéralisation 

efficace de polluants 

organiques aromatiques. 

 Transport, stockage et manipulation de 

H2O2. 

 Nécessite d’ajout de réactif chimique. 

 Efficacité et durée de vie de la lampe 

limitée. 

 Coefficient d’absorption H2O2 faible. 

 Eaux usées troubles posant des 

problèmes. 

 Production de sous-produits inconnus. 

Photocatalyse 

hétérogène 

 

 Installation simple 

 Dégradation efficace 

des organiques. 

 

 Application industrielle problématique 

à cause du rendement quantique faible. 

 Limitation par le transfert de masse. 

 Récupération nécessaire du 

photocatalyseur après réaction. 

 Colmatage des filtres. 
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 Efficacité et durée de vie de la lampe 

limitée. 

 Eaux usées troubles posant des 

problèmes. 

Électrocoagulation 

 

 Faible quantité de 

produits chimiques 

 Élimination efficace 

des polluants organiques 

 Grande efficacité de 

courant 

 Production de H2 à la cathode 

empêchant la matière organique de 

précipiter. 

 Agglomération d’hydroxyde insoluble. 

 Formation de boues. 

 Passivation de l’anode. 

Electro-Fenton 

 

 Pas de réactif chimique 

excepté un catalyseur 

métallique (Fe
3+

, Fe
2+

 par 

exemple). 

 Simple d'utilisation. 

 Minéralisation efficace 

de polluants organiques 

aromatiques. 

 Efficacité de courant diminuant au 

cours du traitement. 

 Évolution de la réaction parasite de 

production de H2 pour des courants trop 

forts. 

 Précipitation de Fe
3+

 pour des pH trop 

élevés. 

Plasma d’air 

humide 

 Simple d'utilisation. 

 Peu coûteux. 

 Efficacité limitée pour certains 

polluants organiques 

 Milieu corrosif 

 

II-4 CONCLUSION 

 L’ensemble des travaux antérieurs prouvent la capacité des radicaux hydroxyles, en 

tant qu’oxydants puissants, à dégrader la matière organique en l’occurrence les pesticides en 

milieux aqueux. Ces radicaux produits par divers processus sont capables de dégrader la 

quasi-totalité des polluants organiques persistants à cause de leur non sélectivité vis-à-vis de 

ces derniers. Par voie chimique, ils sont essentiellement produits par le réactif de Fenton, 

mélange de peroxyde d’hydrogène et de fer ferreux. Leur action sur les composés organiques 

se fait soit par un arrachement d’un atome d’hydrogène (déshydrogénation), soit une addition 

sur une double liaison éthylénique ou un cycle aromatique (hydroxylation), soit un transfert 

électronique (oxydoréduction). Ces radicaux réagissent aussi sur les composés 

organométalliques et sur certains composés minéraux. Cependant, malgré sa forte réactivité 
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sur la matière organique en solution, la dégradation des composés organiques est fortement 

influencée par les paramètres comme le pH, la température, la concentration du catalyseur, la 

nature du milieu réactionnel, l’intensité du courant appliqué, le rapport [H2O2]/[Fe
3+

] mais 

aussi par les réactions parasites pouvant participer à la consommation de ces radicaux. 

Le traitement des polluants toxiques et/ou non biodégradables en milieu aqueux par le 

réactif de Fenton présente un certain nombre d’inconvénients tels que l’absence de 

régénération du Fe
2+

 ce qui entraîne son addition en continu durant le traitement. Il s’y ajoute 

également la nécessité d’opérer dans un milieu à pH avoisinant 3 et la production de boues 

d’hydroxydes ferriques Fe(OH)3. 

Pour éviter ces inconvénients et augmenter l’efficacité du traitement, différents 

couplages ont été étudiés. Parmi ces couplages, les procédés électro-Fenton (seule) et 

électro_Fenton couplé à l’oxydation anodique et plasma d’air humide (réaction de Fenton 

assisté par électrochimie), et photo-Fenton (réaction de Fenton assisté par photochimie) sont 

particulièrement intéressants. C’est pour cette raison que dans ce travail ces quatre procédés 

ont été utilisés pour le traitement des pesticides.  

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

CHAPITRE II : PROCÉDÉS 

EXPÉRIMENTAUX ET MÉTHODES 

ANALYTIQUES
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II.1 PRODUITS CHIMIQUES 

 Les solutions ont été préparées avec de l’eau ultrapure de résistivité R = 18,2 Ω×cm
-1

 

obtenue d’un système Millipore Simplicity 185. Les différents réactifs employés au cours de 

cette étude qui ont été utilisés sans purification préalable, sont les suivants : 

 Chlortoluron (pureté 99,8%) : Sigma Aldrich  

 Carbofurane (pureté 99,9%) : Sigma Aldrich 

 Bentazone (pureté 99,1%) : Sigma Aldrich 

 FeSO4.7H2O (pureté 99%) : Acros 

 Na2SO4 (pureté 99%) : Acros,  

 H2SO4(pureté 96% dans l'eau)  : Acros  

 Méthanol (pureté 98%) : Acros 

 Acétate d’ammonium (pureté 99%) : Aldrich 

 H2O2 : (pureté 30%) : Fluka 

 Acide acétique (pureté 99%) : Acros 

 Bicarbonate de sodium (pureté 99,7%) :Fluka 

 Carbonate de sodium (pureté 99,8%) :Prolabo 

 KNO3 (pureté >99%) : Fluka 

 Acide oxalique (pureté 98%) : Prolabo 

 Acide formique (pureté 99%) : Acros 

 Acide glyoxylique (pureté 98%) :Acros 

 Acide malonique (pureté 99%) :Fluka 

 Acide benzoique (pureté 99,7%) : Prolabo 

 HCl (pureté 32%) :Riedel-de Haën 

 NaCl (pureté 99,5%) : Fluka 

 H3PO4 (pureté 85%) : Labisi 

 TiO2 (pureté 99%) : Riedel-de Haën 

 FeSO4.7H2O (pureté 99,5%) : Riedel-de Haën 

 

II.2 LES DISPOSITIFS EXPÉRIMENTAUX 

II.2.1 Dispositif électrochimique 

 La dégradation de la matière organique par procédé électro-Fenton a été réalisée dans 

une cellule électrochimique non divisée. L’électrode de travail est constituée de feutre de 

carbone (12 × 7 cm), un matériau souple, résistant et facile à manipuler. L’anode est une 
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électrode cylindrique de platine (4,5 × 3,1 cm) ou une électrode de bore dopé au diamant 

(BDD) (7 × 5 cm) (Fig. II-1). Les deux électrodes sont introduites dans la cellule contenant la 

solution à traiter. Le courant appliqué entre ces deux électrodes est imposé par un 

potentiostat/galvanostat EG&G de model 273 A (Princeton Applied Research). 

 La solution est saturée en oxygène pendant une dizaine de minutes avant chaque 

électrolyse par bullage d’air comprimé à la température ambiante. Cet air est injecté dans la 

cellule électrochimique à travers un verre fritté. Le sulfate de fer servant de catalyseur à la 

réaction de Fenton est ajouté au milieu réactionnel avant le début d’électrolyse. Le milieu est 

acidifié avec de l’acide sulfurique (pH entre 2,8 et 3) pour éviter la précipitation des ions 

ferriques sous formes d’hydroxydes. Une concentration de 50 × 10
-3

 mol L
-1

 d’électrolyte de 

support (Na2SO4) est ajoutée dans la solution avant le début d’électrolyse. Le transport de la 

matière organique jusqu’à la cathode est assuré par une agitation magnétique constante (400 tr 

min
-1

). Les prélèvements des échantillons ont été effectués manuellement par des pipettes 

Pasteur à intervalles de temps réguliers.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II-1. Montage électrochimique. 
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 L’oxydation des pesticides par le procédé d’oxydation avancée a été effectuée dans la 

même cellule électrochimique que celle du procédé électro-Fenton. La cellule était équipée de 

deux électrodes : une cathode en feutre de carbone, et d'une anode de diamant dopée au bord 

(BDD) de surface 35 cm
2
. Ce procédé ne nécessite pas l’utilisation d’un catalyseur. 

 

II.2.2 Dispositif photochimique 

 La minéralisation des pesticides par procédé photo-Fenton (système Fe
3+

/H2O2/UV) a 

été réalisée dans un photoréacteur de 1,4 L équipé d’une lampe à basse pression de vapeur de 

mercure qui fonctionne au voisinage de la température ambiante (Heraeus-Noblelight NNI 

40/20). L’excitation des atomes de mercure permet l’émission des radiations grâce à la 

décharge électrique entre les électrodes. La lampe possède une puissance nominale électrique 

de 40 W et d’une puissance nominale de 12 W. Elle est protégée de la solution par un tube en 

quartz placé en position axiale. La pression dans la lampe varie entre 10
-3

 et 10 mm de Hg. Un 

rayonnement monochromatique de 253,7 nm est émis avec un flux photonique incident de 

1,1210
-5

 Einstein s
-1

. Cette longueur d’onde correspond à la raie de résonance du mercure. 

Ce photoréacteur comporte une double paroi pour la circulation d’eau de refroidissement du 

système. Le mélange de la solution a été assuré par une pompe (KNF Neuberger) à membrane 

de débit maximal de 3 L min
-1

. La Fig. II-2 montre une photo de ce réacteur ainsi que de la 

pompe utilisée. Les prélèvements ont été effectués à intervalles de temps réguliers. 

 Au niveau de la Fig. II-2, les flèches bleues donnent le sens de circulation de l’eau de 

refroidissement tandis que les flèches vertes donnent le sens de circulation de la solution à 

traiter à travers le réacteur et la pompe.  

 La quantité de H2O2 et de Fe
3+

 est introduite dans le photo-réacteur juste avant d’allumer 

la lampe UV. La quantité variable de Fe
3+ 

est inférieure aux limites admises dans les 

décharges municipales qui sont de quelques dizaines de mg L
-1

 [29]. Le réacteur est recouvert 

par un film d’aluminium avant la mise sous tension de la lampe pour se protéger du 

rayonnement UV émis d’une part et éviter toute réaction impliquant la lumière solaire d’autre 

part. 
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Figure II-2. Photo du réacteur photochimique utilisé. 

 

II.2.3 Dispositif d’une décharge glissante 

 Le dispositif expérimental de la décharge glissante de traitement des pesticides est 

représenté sur la Fig. II-3. L’air humide est injecté dans le réacteur grâce à une buse autour de 

laquelle sont disposées deux électrodes. Pour les électrodes, nous avons choisi l’aluminium. 

En effet, bien que ce dernier fonde à 660 °C, il se recouvre d’une couche d’alumine réfractaire 

(PF>2000 °C). Ce film d’oxyde protège le métal d’une attaque thermique et oxydante pendant 

au moins 20 h de fonctionnement à l’air. 

 Le réacteur est constitué d’une cuve d’une contenance de 500 mL pourvue d’une double 

enveloppe refroidie par un circuit d’eau. L’alimentation électrique est assurée par un 

transformateur électrique délivrant à la sortie un courant périodique d’environ 100 mA sous 

une tension de 9000 V, la puissance injectée est donc de 900 W. La connexion entre le 

générateur et les électrodes est assurée par des câbles électriques standard conformes aux 

normes en vigueur, les jonctions électriques sont soigneusement protégées de tout choc 

électrique. Le gaz employé est de l’air provenant directement d’un compresseur. L’air passe à 

travers un barboteur rempli d’eau, là où il sort humide avant de passer à travers un débitmètre 

à bille monté en série travaillant dans une gamme de 0 à 1000 L h
-1

. 
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Figure II-3. Dispositif expérimental d’une décharge glissante (Glidarc). 

 

 Les électrodes sont préparées à partir d’un profile plat d’aluminium en forme de T, 

d’environ 2 mm d’épaisseur, et sont disposées verticalement et symétriquement par rapport à 

l’axe du réacteur passant par la buse d’admission de jet cylindrique de diamètre de 1 mm à un 

écartement minimum de l’ordre de 3,5 mm (Fig. II-4). 

Le volume de l’échantillon traité est de 200 mL. Le débit  du gaz est fixé à 750 L h
-1

 et 

la distance entre les électrodes et l’échantillon et de 2,5 cm. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II-4. Phases caractéristiques de l’évolution d’une décharge glissante 
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II.3 TECHNIQUES ANALYTIQUES 

 Différentes techniques d’analyses ont été utilisées pour déterminer les concentrations 

des composés organiques et minéraux et leur évolution lors des électrolyses et les teneurs en 

carbone organique total. 

 

II.3.1 Analyse par chromatographie liquide à haute performance (CLHP) 

 La chromatographie liquide à haute performance (CLHP) est une technique de 

séparation et d'analyse des constituants à la fois qualitative et quantitative. Les séparations des 

constituants du mélange étudié sont fondées sur les différences d'affinité entre deux phases 

non miscibles : 

 une phase stationnaire constituée d'un lit de matériau fixe: une colonne 

chromatographique apolaire en phase inversée RP-18, ou à exclusion d'ions dans notre 

étude, 

 une phase mobile traversant en continu la phase stationnaire sous l'effet d'une pression. 

 

 Les analyses CLHP ont été effectuées à l’aide d’une chaîne chromatographique Merck 

Lachrom composé de : 

 Dégazeur L-7614 

 Pompes d’injection L-7100 Merck Lachrom équipées d’une boucle d’injection de 20 μL 

 Colonne chromatographique Purospher RP-18, 5 μm, 4,6 × 250 mm de Merck pour la 

détection des composés aromatiques 

 Colonne chromatographique Supelcogel H Supelcogel, 9μm, 7,8 × 300 mm pour la 

détection d’acides carboxyliques, 

 Four Merck L-7350 (température constante à 40 °C), 

 Détecteur DAD-UV Visible L-7455 réglé à la longueur d’onde d’absorption maximale du 

composé étudié. 

 

 Ce système est relié à une unité d’acquisition et de traitement des données à l’aide du 

logiciel d’analyse EZChrom Elite 3.1.  
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II.3.1.1 Analyse des pesticides 

 Les échantillons de pesticides sont prélevés à des intervalles de temps réguliers au cours 

des électrolyses et analysés par CLHP. Ces échantillons sont séparés sur une colonne 

chromatographique Purospher RP-18, 5 μm, 4,6 × 250 mm (Merck) à 40 °C.  

Les conditions de détection des différents pesticides étudiés sont regroupées dans le tableau 

II-1. Les phases mobiles sont des mélanges de méthanol/eau /acide acétique. 

 

Tableau II-1. Paramètres d’analyse chromatographique utilisés pour les pesticides étudiés 

au cours de ce travail. 

Pesticides Composition de la phase mobile  

Débit 

(mL/min) 

Longueur 

d’onde 

(nm) 

Temps de 

rétention 

(min) 
CH3OH 

(%) 

H2O 

(%) 

CH3CO2H 

(%) 

Chlortoluron 49 49 2 0,8 241 16,22 

Carbofurane 49 49 2 0,8 272 10,65 

Bentazone 49 49 2 0,8 225 12,52 

 

 La détermination des concentrations est basée sur l’air des pics chromatographiques à 

l’aide des courbes d’étalonnage (externe) construites à partir des standards (Fig. II-5). 
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Figure II-5. Courbe d’étalonnage obtenu pour le dosage des pesticides par CLHP. (A) 

chlortoluron, (B) carbofurane et (C) bentazone. 
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II.3.1.2 Analyse des acides carboxyliques 

 Les acides carboxyliques sont séparés sur une colonne chromatographique « Supelcogel 

H », 9 μm, 7,8 × 300 mm à 40 °C. H2SO4 de 4 × 10
-3

 mol L
-1

 est utilisé comme éluent à un 

débit de 0,2 mL min
-1

. La longueur d’onde de détection était fixée à 210 nm et la température 

maintenue à 40 °C. 

 

II.3.2 Analyse par chromatographie ionique 

 La chromatographie ionique est une technique analytique qui permet l’analyse 

qualitative (par séparation des espèces présentes) et quantitative des espèces ioniques 

présentes dans un échantillon liquide dépourvu de matières en suspension.  

Les ions minéraux ont été dosés par chromatographie ionique de type DIONEX ICS-1000, 

équipée d’un détecteur de conductivité DS 56. L’acquisition et traitement des données a été 

possible grâce au logiciel «Chroméléon». 

 

 Analyse des anions 

Les échantillons sont séparés sur une colonne AS4A-SC, 4 mm × 250 mm, en utilisant un 

éluent constitué de 1,8 × 10
-3

 mol L
-1

 de carbonate de sodium (Na2CO3) et 1,7 × 10
-3

 mol L
-1

 

de bicarbonate de sodium (NaHCO3). L’emploi du tampon CO3
2-

/HCO3
-
 permet une détection 

des pics en un temps très court, c’est à dire une élution rapide des ions. Une boucle d’injection 

de 50 µL a été utilisée. Le débit de la phase mobile a été fixé à 2 mL min
-1

. Un courant de 

suppression SRS (suppresseur auto régénérant) de 30 mA a été appliqué pour augmenter la 

conductivité des ions à analyser par rapport à celle de l’éluent utilisé. Son rôle est de 

supprimer la conductivité de l'éluent, afin que l'ion à analyser soit mieux détecté sur le 

chromatogramme. Les courbes d’étalonnage (Fig. II-6) ont été réalisées avec les sels 

suivants : chlorure de sodium pour le dosage des ions chlorure, nitrate de potassium pour les 

ions nitrates et sulfate de sodium pour les ions sulfates.  
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Figure II-6. Courbes de calibration obtenues pour le dosage des anions : (A) Cl-, (B) NO3
- 

et (C) SO4
2.- 
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 Analyse des cations 

 Les cations sont séparés sur une colonne CS4A-SC, 4 mm × 250 mm, en utilisant un 

éluent constitué de 9 × 10
-3

 mol L
-1

 de H2SO4. Une boucle d’injection de 50 µL a été utilisée. 

Le débit de la phase mobile a été fixé à 1 mL min
-1

. Un courant de suppression SRS 

(suppresseur auto régénérant) de 53 mA a été appliqué. La courbe d’étalonnage (Fig. II-7) a 

été réalisée avec l’acétate d’ammonium pour le dosage des ions d’ammonium. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II-7. Courbe de calibration obtenue pour le dosage des ammoniums 

 

II.3.3 Mesure du Carbone Organique Total (COT) 

 Le carbone organique, composé d’une grande diversité d’origine à plusieurs états 

d’oxydation, est susceptible d’être oxydé par les procédés chimiques ou biologiques. Le 

dosage du COT se révèle être très adapté dans le cas où une partie de ce carbone échappe à 

ses mesures chimiques ou biologiques. La valeur du COT détermine complètement les 

composés difficilement ou non biodégradables biochimiquement qui sont d’une grande 

importance pour l’évaluation de la pollution de l’eau et des effluents. Pour déterminer la 

teneur en carbone total, les molécules organiques doivent être converties en une forme 

moléculaire capable d’être mesurée quantitativement. Cette forme moléculaire est le dioxyde 

de carbone (CO2). La conversion nécessite des oxydants chimiques ou de l’énergie thermique 

(T = 680 °C en présence d’un catalyseur en platine) et de l’oxygène pur pour convertir le 

carbone organique en carbone minéral (CO2).  

 Durant ce travail, les teneurs en COT ont été mesurées grâce à un analyseur Shimadzu 

VCSH TOC équipé d’un injecteur automatique par la méthode carbone total (CT). Les 

échantillons sont acidifiés à 1% par de l’acide chlorhydrique pour éviter la présence du 

carbone minérale (CO2). 50 µL sont prélevés pour être analysés. Chaque mesure est effectuée 
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3 fois par l’appareil et le résultat retenu est la moyenne des deux meilleures valeurs (les plus 

proches) obtenues. Les analyses ont été effectuées par étalonnage externe. Les calibrations ont 

été effectuées par les solutions initiales des composés organiques ou de phtalate d'hydrogène 

de potassium. 

 

II.3.4 Mesure des nitrates et nitrites 

 L'analyse spectrophotométrique est fondée sur l'étude du changement d'absorption de la 

lumière par un milieu, en fonction de la variation de la concentration d'un constituant. La 

détermination de la concentration d'une substance est effectuée par mesure de l'absorption 

relative de la lumière par rapport à celle d'une substance de concentration connue. Une 

lumière sensiblement monochromatique est employée en analyse spectrophotométrique. Ces 

méthodes d'analyse sont intéressantes car elles permettent de travailler sur de faibles quantités 

de substances et sont non destructrices vis-à-vis de l'échantillon. Elles s'appliquent à un très 

grand nombre de dosages. 

 Les nitrates et nitrites générés par le plasma d’air humide sont déterminés par mesure de 

l’absorbance à 298 et 351 nm respectivement, par spectrophotométrie UV-Visible de type 

Beckman DU 640 B. 

 Les courbes d’étalonnage (Fig. II-8) ont été réalisées avec les sels suivants : nitrate de 

potassium pour le dosage des ions nitrate et nitrite de sodium pour les ions nitrites.  
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 Figure II-8. Courbe d’étalonnage obtenu pour le dosage des anions par UV-Visible. (A) 

NO3
- et (B) NO2

-. 

 

II.3.5 Mesure de la toxicité 

 Les mesures de toxicité des solutions aqueuses des trois pesticides lors de leurs 

traitements par le procédé électro-Fenton ont été effectuées par le test Microtox. Ce test est 

basé sur la détermination de l’inhibition de la luminescence (bioluminescence) émise par la 

bactérie marine Vibrio Fischeri (Photobacterium phosphoreus) qui est une bactérie non 

pathogène pour l'homme. Ces bactéries sont fournies par Hach Lange France SAS. Les 

mesures de bioluminescence sont réalisées à l’aide du système Microtox® M2055, selon le 

procédé standard international (OIN11348-3). Ces mesures ont été réalisées pour des 

solutions aqueuses de concentration initiale de pesticide égale à 0,05 × 10
-3

 mol L
-1

 et traitées 

par électrolyse à courant constant (I = 50 mA). La bioluminescence des bactéries a été 

mesurée après 5 et 15 min d’exposition à ces solutions. 
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II.4 CALCUL DU COUT DE FONCTIONNEMENT 

 Le coût de fonctionnement des différents procédés d’oxydation avancée est calculé à 

partir du coût energétique (énergie consommée au cours de l’expérience) et coût des produits 

(produits consommés au cours de l’expèrience). 

Coût de fonctionnement = Coût énergétique + Coût des produits  (II-1) 

 

 Coût énergétique 

Le coût énergétique est calculé par la relation II-3. 

3600

10
3




tIU
W         (II-2) 

Coût énergétique = W × p       (II-3) 

 

Avec : W : énergie électrique (KW h); 

P : prix unitaire du (euro ou dinar); 

U : tension (V); 

I : intensité du courant (A); 

Δt : temps d’électrolyse (s). 

 

 Coût des produits 

 Le coût des produits est calculé par la relation II-4. 



i

ii
pm

1

produits desCoût        (II-4) 

Avec : mi : masse du réactif chimique nécéssaire pour 1 m
3
 d’échantillon traité (Kg) ; 

  Pi : prix unitaire du réactif chimique. 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

CHAPITRE III:  

TRAITEMENT DU CHLORTOLURON 

PAR PLASMA D’AIR HUMIDE
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III-1 INTRODUCTION 

 Les plasmas sont des milieux fortement énergétiques. Ils sont caractérisés par leurs 

propriétés acides, oxydantes et complexantes. Ils ont été utilisés pour la dégradation des 

polluants organiques tels que Acide Orange 7 [30], Bleu de Bromothymol [31], 4-

chlorophénol [175], surfactant [32], rejet industriel [33,34], etc. 

 Dans ce chapitre nous étudierons tout d’abord les caractéristiques du plasma d’air 

humide, à savoir le pH, la conductivité et le suivi de la concentration des ions NO3
-
, NO2

-
 et 

H2O2. Par la suite, nous traiterons l’influence de trois catalyseurs (Fe
2+

, Fe
3+

 et TiO2) sur la 

dégradation d’une solution aqueuse de chlortoluron traité par plasma d’air humide et sa 

minéralisation. 

 

III-1 DÉTERMINATION DES CARACTÉRISTIQUES DU GLIDARC 

 Dans cette partie nous avons suivi le pH, la conductivité et les concentrations de NO3
-
 et 

NO2
-
 d’une solution d’eau distillé traité par plasma d’air humide, dans le but de déterminer les 

caractéristiques du glidarc. 

 

III-1.1 Suivi du pH 

 Pour maître en évidence le pouvoir acide du plasma d’air humide, nous avons suivi le 

pH d’une solution d’eau distillé au cours du traitement par le plasma (Fig. III-1). Le pH 

diminue rapidement en fonction du temps de traitement en passant d’un pH initial de 5,5 

jusqu’à atteindre une valeur de 2,5 au bout de 50 min. L’acidité de la solution augmente par la 

présence d’espèces acides générées par le plasma et leurs diffusions dans la solution [165, 

176].  

 En effet, NO2, N2O4 et N2O5 sont formés par oxydation de l’oxyde NO dans la phase 

plasma ou à l’interface plasma/liquide [177] selon les réaction III-1 et III-2. Ces espèces 

s’hydratent rapidement en milieu aqueux pour générer les acides HNO3 et HNO2 (réaction III-

3 - III.5). La formation de NOx et des acides HNO3 et HNO2 au sein du plasma confèrent à ce 

dernier des propriétés acidifiantes prononcées [157,165,178]. 

2NO + O2  →  2NO2  ↔  N2O4                 (III-1) 

4NO2 + O2  ↔  2N2O5                  (III-2) 

2NO2 + H2O  →  HNO2 + HNO3              (I-56)       

N2O5 + H2O  →  2HNO3                 (I-57)    

N2O4 + H2O  →  HNO2 + HNO3                 (III-3) 
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Figure III-1. Évolution du pH d’une solution aqueuse d’eau distillée au cours du temps de 

traitement par plasma d’air humide. V = 200 mL, Ф = 650 L / h, d = 3,5 cm. 

 

 

III-1.2 Suivi de la conductivité 

 La conductivité de l’eau distillée traitée par plasma d’air humide a été mesurée par un 

conductimètre de type CONSORT C832. L’augmentation de l’acidité de l’eau est 

accompagnée par une augmentation de la conductivité comme le montre la Fig. III-2. Ceci 

peut être expliqué par la formation des ions H3O
+
 dans l’eau suite au bombardement 

électronique et ionique [179]. L’étude des effets des rayonnements ionisants [180] de la phase 

liquide, de la décharge luminescente à l’interface gaz-liquide [181], et les réactions de 

collisions avec des électrons de vapeur d'eau dans les gaz humides [182] suggère la formation 

de la réaction III-6. 

H2O + e
-
  →  H2O

+
 + 2e

- 
                 (III-4) 

 

H2O
+
 se transforme rapidement en radical hydroxyle et en H3O

+
 selon la reaction III- 7. 

2H2O
+
  →  

•
OH + H3O

+
                  (III-5) 

 

 Vue que la mobilité des protons est très élevée dans l'eau, la conductivité due à H3O
+
 est 

beaucoup plus élevée que celle des autres cations de taille similaire [183]. 
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Figure III-2. Évolution de la conductivité d’une solution aqueuse d’eau distillée au cours du 

temps de traitement par plasma d’air humide. V = 200 mL, Ф = 650 L / h, d = 3,5 cm. 

 

  

III-1.4 Suivi de la concentration de NO3
-
 et NO2

-
 

 La Figure III-3 présente l’évolution de la concentration des ions NO3
-
 et NO2

-
 formés 

lors du traitement de l’eau distillée par plasma d’air humide en fonction du temps de 

traitement. La présence des ions nitrates et nitrites dans l’eau distillée est due aux réactions 

suivantes [184]:  

H2O  →  
•
OH + 

•
H                  (III-6) 

N2  →  N
•
 + N

•                        
(III-7)  

N
•
+ 

•
OH  →  NO + H

•                       
(III-8)  

NO + 
•
OH  →  HNO2                       (III-9) 

HNO2 + 
•
OH  →  NO2 + H2O               (III-10) 

NO2 + 
•
OH  →  HNO3                    (III-11) 

 

 La concentration des ions NO3
-
 augmente proportionnellement en fonction du temps de 

traitement, alors que les ions NO2
-
 augmente jusqu’à atteindre un maximum (0.0475 mol L

-1
) 

au bout de 10 min, au-delà, la concentration diminue. Cette diminution est due à l’oxydation 

des ions NO2
-
 en ions NO3

-
 [176]. En effet, l’acide nitreux réagi avec les radicaux 

•
OH pour 

former l'acide nitrique (Réaction III-10 et III-11). L’acide nitreux est donc un intermédiaire 

formé au début du traitement, puis diminué pour former de l'acide nitrique. Alors que l'acide 

nitrique est un produit final d’une part et s’augmente au cours de la décharge dans la phase 

liquide d’autre part [16,184]. 
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Figure III-3. Évolution de la concentration des ions NO3
- et NO2

- formés lors du traitement 

de l’eau distillée par plasma d’air humide en fonction du temps de traitement. () NO2
-,  

(■) NO3
-. V = 200 mL, Ф = 650 L/h, d = 3,5 cm. 

 

III-2 Étude de la disparition du chlortoluron par plasma d’air humide 

 Le plasma d’air humide possède un pouvoir oxydant qui est du à la présence des espèces 

oxydantes tel que :
 •

OH, HO2
•
, H2O2, O et O3. Une solution de 0,05 × 10

-3
 mol L

-1
 de 

chlortoluron est traitée par plasma d’air humide affin de suivre la disparition de ce pesticide. 

 La Figure III- 4 montre une évolution très faible de la concentration du chlortoluron au 

cours du traitement. Au bout de 180 min, 45% seulement du chlortoluron est disparu. 

 Afin d’améliorer ce rendemant, nous avons utilisé trois catalyseurs tels que le Fe
2+

, Fe
3+

 

et TiO2. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III-4. Évolution de la concentration du chlortoluron en fonction du temps de 

traitement par plasma d’air humide. [Chlortoluron] = 0,05 × 10-3 mol.L-1, V = 200 mL, Ф = 

650 L/ h, d = 3,5 cm. 
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III-2.1 Étude de l’influence du Fe
2+

 et Fe
3+

 

 Dans cette partie nous avons fait le couplage entre plasma (le plasma est constitué par 

des particules chargées (électrons et ions), non chargées (molécules, atomes et radicaux)  et 

par la lumière (hυ)) [167] et réaction de Fenton (H2O2 et Fe
2+

). Les radicaux hydroxyles 
•
OH 

sont formés : 

 directement dans le plasma ; 

 à partir de la réaction de Fenton selon la réaction I-13 ; 

 générés à partir de la photolyse d’ions ferriques selon les réactions I-30 – I-32. 
 

H2O2 + Fe
2+

  →  Fe
3+

 + OH
-
 + 

•
OH                (I-13) 

Fe
3+

 + H2O  →  Fe(OH)
2+

 + H
+
                 (I-30) 

Fe(OH)
2+

 + hν  →  Fe
2+

 + H
+
 + 

•
OH                (I-31) 

Fe
2+

 + H2O2  →  Fe(OH)
2+

 + 
•
OH                (I-32) 

  

 Les Figures. III-5 et III-6 montrent que le rendement de la disparition du chlortoluron 

augmente en fonction de l’augmentation de la concentration de Fe
2+

 et de Fe
3+

 jusqu’à une 

concentration de 0.2 × 10
-3

 mol L
-1

. Pour des concentrations supérieures à 0.2 × 10
-3

 mol L
-1

, 

le rendement diminue. En effet, les fortes concentrations de catalyseur dans la solution ne sont 

pas en faveur d’un meilleur rendement de disparition du chlortoluron. L’influence d’une forte 

concentration de fer comme catalyseur a pour conséquence une diminution de l’efficacité due 

à la réaction parasite (réaction I-28) entre 
•
OH et Fe

2+
. 

Fe
2+

 + 
•
OH  →  Fe

3+
 + OH

-
                          (I-28) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III-5. Effet de la concentration du Fe2+ sur la cinétique de disparition du 

chlortoluron. C = 0,05 × 10-3 mol.L-1, V = 200 mL, Ф = 650 L/ h, d = 3,5 cm. [Fe2+]: ()= 0 × 

10-3 mol.L-1, (■) 0,1 × 10-3 mol.L-1, (▲) 0,2 × 10-3 mol.L-1, (×) 0,5 × 10-3 mol.L-1. 
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Figure III-6. Effet de la concentration du Fe3+ sur la cinétique de disparition du chlortoluron. 

C = 0,05 × 10-3 mol.L-1, V = 200 mL, Ф = 650 L/h, d = 3,5 cm. [Fe3+]: ()= 0 × 10-3 mol.L-1, 

(■) 0,05 × 10-3 mol.L-1, (▲) 0,1 × 10-3 mol.L-1, (×) 0,2 × 10-3 mol.L-1, (○) 0,5 × 10-3 mol.L-1. 

 

III-2.3 Étude de l’influence de TiO2 

 Le dioxyde de titane cristallisé présente la particularité de former en présence de 

l’oxygène et de l’eau des radicaux libres sous irradiation ultra-violette, et par conséquent 

d'initier l'oxydation radicalaire des polluants organiques (Fig. III-7). Comme le plasma 

renferme les photons (hυ), H2O et O2, en ajoutant le catalyseur TiO2 à la solution, nous 

pouvons réaliser une dégradation photocatalytique. Dans cette partie, nous avons combiné 

l’attaque du chlortoluron par plasma d’air humide et par photocatalytique pour améliorer le 

rendement de disparition du chlortoluron.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III-7. Principe de l’attauqe photocatalytique sur les polluants organiques 
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La Figure III-8 présente l’effet de la concentration deTiO2 sur le rendement de disparition du 

chlortoluron par plasma d’air humide. Le rendement augment en fonction de l’augmentation 

de la concentration de TiO2 jusqu’à une valeur maximale de l’ordre de 37,5 × 10
-3

 mol L
-1

. 

Au-delà de cette valeur, le rendement diminue. En effet, l’effet photocatalytique de TiO2 

induit par le plasma augmente en fonction de l’augmentation de la concentration de TiO2. Par 

contre, pour des concentrations supérieures à 37,5 × 10
-3

 mol L
-1

 l’effet photocatalytique de 

TiO2 diminue. Pour des concentrations élevées, la solution devient saturée en TiO2 ce qui va 

diminuer l’interaction entre le plasma et la solution d’où diminution du transfert d’énergie et 

de matière entre l’espèce gazeuse excité (le plasma) et la surface de la solution, et par 

conséquence, la diminution de la formation des 
•
OH conduisant à la diminution du rendement 

de disparition du chlortoluron [30]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III-8. Effet de la concentration du TiO2 sur la cinétique de disparition du chlortoluron. 

C = 0,05 × 10-3 mol L-1, V = 200 mL, Ф = 650 L.h-1, d = 3,5 cm. [TiO2]: ()= 0 × 10-3 mol L-1, 

(■) 5 × 10-3 mol L-1, (▲)10 × 10-3 mol L-1, (×)12,5 × 10-3 mol L-1, (○)25 × 10-3 mol L-1, (Δ) 

37,5 × 10-3 mol L-1, (+)50 × 10-3 mol L-1. 

 

III-2.4 Comparaison des catalyseurs 

 Dans ce travail, nous avons constaté que la concentration optimale des ions Fe
2+

 et Fe
3+

 

pour la disparition du chlortoluron est de l’ordre de 0,2 × 10
-3

 mol L
-1

 dans les conditions 

expérimentales exprimées dans les Figs. III-5 et III-6. Concernant le TiO2 la concentration 

optimale est de l’ordre de 37,5 × 10
-3

 mol L
-1

 dans les conditions expérimentales exprimées 

dans la Figure III-8. Pour comparer les effet des ions Fe
2+

, Fe
3+

 et TiO2, nous avons retenu la 
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concentration 0,2 × 10
-3

 mol L
-1

 pour les ions Fe
2+

 et Fe
3+

, et la concentration 37,5 × 10
-3

 mol 

L
-1

 pour le TiO2. 

 La Figure III-9 montre que la vitesse de disparition du chlortoluron en présence de Fe
2+

, 

Fe
3+

 ou TiO2 est plus rapide que celle en absence du catalyseur. En plus, la vitesse de 

disparition est plus élevée en présence du TiO2 que le Fe
2+ 

et Fe
3+

. En comparant la valeur de 

la constante apparente (Tableau III-1), nous constatons que le mélange TiO2 et Fe
2+

 et TiO2 

seul possèdent les constantes apparentes les plus élevées (0,018 et 0,014 min
-1

 

respectivement). En effet, l’effet des catalyseurs est classé comme suit : TiO2 + Fe
2+

 > TiO2 > 

Fe
2+

 > Fe
3+

. Ceci peut être expliqué par le fait que la présence de Fe
2+

 ou de Fe
3+

 entraîne la 

production des radicaux 
•
OH via la réaction de Fenton. Alors que le TiO2 réagit tout d’abord 

avec les photons hυ pour former des paires électrons-trous positif (Réactions I-35). 

TiO2 + hν → e
-
 + h

+
                  (I-35) 

 

 Les électrons (e
-
) et les trous positif (h

+
) vont oxyder O2 et H2O en radical 

•
OH selon les 

réactions I-36 – I-39. 

TiO2(e
-
) + O2  →  O2

•-
                  (I-36) 

2O2
•-
 + 2H2O  →  H2O2 + 2OH

-
 + O2                (I-37) 

H2O2 + TiO2(e-) → OH
-
 + 

•
OH                 (I-38) 

TiO2(h
+
) + H2Oads  →  TiO2 + OH

•
ads + H

+
               (I-39) 

  

La réaction I-39 a une grande importance dans la disparition du chlortoluron, étant 

donné la grande concentration de H2O. Le TiO2 peut également oxyder directement le 

chlortoluron selon la réaction I-40. 

TiO2(h
+
) + RXads  →  TiO2 + RX

•+
ads                (I-40) 

 Comme nous l’avons montré, le TiO2 est le meilleur catalyseur permettant d’améliorer 

le rendement de la disparition en passant de 45% à 88%. Pour améliorer d’avantage le taux de 

disparition du chlortoluron, nous avons mélangé le TiO2 (37,5 × 10
-3

 mol L
-1

) et le Fe
2+

 (0,2 × 

10
-3

 mol L
-1

) afin de combiner la réaction de Fenton (Fe
2+

, H2O2) et la réaction 

photocatalytique de TiO2. Nous avons constaté une amélioration. En effet, nous sommes 

passés de 88% en présence de TiO2 seule à 96% en présence de TiO2 et Fe
2+

 au bout de 3 h de 

traitement. 
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Figure III-9. Influence de la nature du catalyseur sur la cinétique de disparition du 

chlortoluron. C = 0,05 × 10-3 mol.L-1, V = 200 mL, Ф = 650 L/ h, d = 3,5 cm. () Sans 

catalyseur, (■) [Fe2+] = 0,2 × 10-3 mol.L-1, (▲) [Fe3+] = 0,2 × 10-3 mol.L-1, (×) [TiO2] = 37,5 × 

10-3 mol.L-1 (○) [Fe2+] = 0,2 × 10-3 mol.L-1 + [TiO2] = 37,5 × 10-3 mol.L-1. 

 

Tableau III-1. Comparaison des constantes apparentes pour les différents catalyseurs 

Catalyseur Kapp (min
-1

) 

Sans catalyseur 0,003 

Fe
3+

 0,006 

Fe
2+

 0,007 

TiO2 0.014 

TiO2 + Fe
2+

 0.018 

 

III-3 SUIVI DE LA MINÉRALISATION PAR ANALYSE DU COT 

 La Figure III-10 donnant l'évolution du taux d’abattement du COT en fonction du temps 

de traitement par plasma d’air humide montre une augmentation progressive du taux 

d’abattement sous l’effet de l’effluvage électrique. L'abattement du COT confirme ainsi la 

dégradation du chlortoluron par oxydation due aux espèces 
•
OH, O2H

•
, H2O2, O3, O générées 

par le plasma d'air humide [185]. En effet, la dégradation par oxydation s'obtient par addition 

des 
•
OH sur le cycle benzénique et ouverture de ce dernier par oxydation poussée, puisque les 

propriétés oxydantes dues aux entités générées par le plasma d'air humide sont assez 

importantes comme le montrent les valeurs de quelques potentiels de couples redox en 

conditions standards (
•
OH/H2O = 2,72 V/ESH; O3/O2 = 2,07 V/ESH; H2O2/H2O = 1,76 

V/ESH; HO2
•
/H2O2 = 1,5 V/ESH ) [62].  
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 Le taux d’abattement du COT atteint son maximum de 54% au bout de 10 h de 

traitement. Ce taux est nettement inférieur à celui trouvé avec les procédés utilisés dans les 

chapitres suivants (> 90%). Donc, nous pouvons conclure que le plasma d’air humide n’est 

pas un procédé performent pour la minéralisation du chlortoluron.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure III-10. Suivi de la minéralisation du chlortoluron par plasma d’air humide. C = 0,05 × 

10-3 mol.L-1, V = 200 mL, Ф = 650 L/ h, d = 3,5 cm, [Fe2+] = 0,2 × 10-3 mol.L-1,     [TiO2] = 37,5 

× 10-3 mol.L-1. 

 

III-4 CONCLUSION 

 L’interaction entre un plasma d’air humide et une solution aqueuse met en jeu des 

processus complexes (diffusion, réactions radicalaires). L’intérêt est le résultat global de 

toutes ces interactions qui confèrent au plasma de fortes propriétés acides et oxydantes. En 

effet, nous avons mis en évidence le caractère acide du plasma d’air humide par le suivi du 

pH, de la conductivité et de la formation des ions nitrates et nitrites. 

La combinaison entre plasma d’air humide, la réaction de Fenton (Fe
2+

, H2O2) et la 

réaction photocatalytique de TiO2 a amélioré considérablement l’oxydation du chlortoluron en 

passant de 45% à 96% au bout de 3 h de traitement.  

 Afin d’augmenter les performances du plasma d’air humide, il est nécessaire de 

travailler avec un réacteur fermé pour minimiser les pertes de produit. Pour améliorer le taux 

de minéralisation de l’échantillon, il serait indispensable d’augmenter le contact entre le 

plasma et l’échantillon et ceci en injectant l’échantillon directement dans le plasma (voir 

annexe 2). Un projet de développement de ce procédé est en cours de réalisation au sein de 

notre laboratoire. 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

CHAPITRE IV:  

OXYDATION DES PESTICIDES PAR LE 

PROCÉDÉ ÉLECTRO-FENTON
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IV-1 INTRODUCTION 

 Le traitement des effluents contaminés par des polluants organiques persistants, en 

particulier des polluants agricoles et industriels, par le procédé électrochimique « électro-

Fenton » semble être particulièrement attractif. Cette méthode a été appliquée pour la 

destruction in situ de plusieurs pesticides tels que l’imazapyr [186], le diuron [174], le 

chlorophenoxy [187], les chlorophénols [188], etc.  

 Dans ce chapitre, nous avons étudié l’oxydation de trois pesticides par le procédé électro-

Fenton dans le but : 

 D’étudier l’influence d’un certain nombre de paramètres sur la vitesse de destruction et 

de minéralisation par des radicaux hydroxyles produits in situe dans la solution en 

adoptant la méthodologie de recherche expérimentale et de déterminer les constantes de 

vitesse apparentes des pesticides étudiés; 

 D’identifier les sous-produits générés lors de l’oxydation du chlortoluron (acides 

aliphatiques et ions inorganiques); 

 D’étudier l’évolution de la toxicité de solutions aqueuses étudiées lors du traitement.  

 

IV-2 ÉTUDE CINÉTIQUE 

IV-2.1 Influence des conditions expérimentales 

 Dans cette partie, nous avons étudié, en un premier temps, l’influence de la concentration 

du catalyseur (Fe
3+

) sur la cinétique de disparition du chlortoluron. Pour l’étude quantitative, 

nous avons étudié l’influence des trois facteurs supplémentaires à savoir : la concentration du 

chlortoluron ([Chlortoluron]0), le temps d’électrolyse (t) et l’intensité du courant (I) sur la 

cinétique de disparition du chlortoluron, et nous avons utilisé la méthodologie de plan 

d’expérience en appliquant la matrice factorielle complète 2
k
. 

 

IV-2.1.1 Effet de la concentration du catalyseur 

 Les quantités de radicaux 
•
OH générés par le procédé électro-Fenton (réaction de Fenton 

électrochimiquement assistée) dépendent des paramètres expérimentaux, notamment la 

concentration de fer (III) en tant que catalyseur. Le chlortoluron a été électrolysé en milieu 

acide (pH 3) en présence de Fe
3+

 de concentrations variant de 0,05 × 10
-3

 mol L
-1

 à 2 × 10
-3

 mol 

L
-1

, pour un volume de solution de 150 mL, afin de déterminer la concentration de catalyseur la 

plus adaptée à son oxydation. Des expériences réalisées avec le Fe
3+

 comme catalyseur 

montrent qu’une forte concentration ne semble pas jouer un rôle positif dans la disparition du 

chlortoluron. La Figure IV-1 montre que la vitesse de disparition du chlortoluron diminue avec 
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l’augmentation de la concentration du Fe
3+

. En effet, l’intensité du courant est maintenue 

constante à 60 mA au cours de toutes les expériences, donc la vitesse de production de H2O2 

suite à la réduction de l’oxygène est la même pour toutes les expériences. Par contre la vitesse 

de production de Fe
2+

 via la réduction des ions Fe
3+

 augmente en fonction de l’augmentation de 

la concentration du catalyseur.  

 La diminution de la vitesse de dégradation du chlortoluron lors de l’augmentation du 

catalyseur peut s’expliquer par la présence de réaction parasite consommant les radicaux 

hydroxyles: 

Fe
2+

  +  OH
•
  →  Fe

3+
  +  OH

-
          (I-28) 

  

 Des observations similaires ont été déjà rapportées par quelques publications 

[18,19,22,107]. La réaction (I-28) devient une réaction de compétition pour la consommation 

des radicaux hydroxyles, ce qui diminue la vitesse de disparition du chlortoluron. Dans ce qui 

suit, nous allons fixer la concentration du catalyseur Fe
3+

 à 0,1 × 10
-3

 mol L
-1

. La concentration 

0,05 × 10
-3

 mol L
-1

 reste insuffisante pour la minéralisation car une partie du Fe
3+

 va former un 

complexe avec les acides carboxylic et en particulier l’acide oxalique produit en fin de 

minéralisation [25]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-1. Effet de la concentration du Fe3+ sur la cinétique de disparition du 

chlortoluron. C = 0,2 × 10-3 mol L-1, I = 60 mA, V = 150 mL. () [Fe3+] = 2 × 10-3 mol L-1, 

(■) [Fe3+] = 1 × 10-3 mol L-1, (▲) [Fe3+] = 0,5 × 10-3 mol L-1, (×) [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1, 

(○) [Fe3+] = 0,05 × 10-3 mol L-1. 
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IV-2.1.2. Influence des autres paramètres sur la cinétique de la réaction de disparition 

 Pour déterminer l’influence de quelques paramètres expérimentaux sur la cinétique de 

disparition du chlortoluron, nous avons eu recours au plan factoriel complet. Ce dernier étudie 

toutes les combinaisons des différents facteurs. Ils sont notés 2
k
 (2

k
 essais) avec k le nombre de 

facteurs fixé à deux niveaux minimum (-1) et maximum (+1). 

 

IV-2.1.2.1 Réponse expérimentale et facteurs choisis 

 La réponse expérimentale considérée est la constante apparente (kapp). Elle est exprimée 

en min
-1

. Elle est déterminée par analyse HPLC. 

 Les facteurs susceptibles d’influencer la réponse enregistrée sont : 

 U1 : Intensité du courant (I); 

 U2 : Concentration du chlortoluron [Chlortoluron]0; 

 U3 : Temps d’électrolyse (t). 

 

IV-2.1.2.2 Domaine expérimental étudié 

 Les niveaux expérimentaux choisis pour les trois facteurs étudiés [157] sont présentés 

dans le tableau IV-1 

 

Tableau IV-1. Domaine expérimental pour la destruction du chlortoluron. 

 

Variables 

 

Facteurs 

 

Unité 

Niveaux 

-1 +1 

X1 

X2 

X3 

U1 : temps 

U2 : [Chlortoluron]0 

U3 : Intensité 

min 

× 10
-3

 mol.L
-1 

mA 

30 

0,05 

30 

60 

0,2 

60 

 

IV-2.1.2.3 Matrice d’expérience 

 Nous avons choisi de travailler avec une matrice factorielle complète 2
k
 pour l’étude de 

l’influence des paramètres expérimentaux sur la vitesse de disparition du chlortoluron. En effet, 

les plans factoriels complets à deux niveaux sont les plus simples, ils sont aussi les plus utiles 

car ils forment la base de tous les débuts d’étude. Des plans permettent de calculer l’effet 

moyen, les effets principaux des facteurs, leurs interactions 2 à 2, 3 à 3, etc. jusqu’à 

l’interaction générale entre k facteurs [189].  
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 Dans notre travail, le plan comportant l’étude de trois facteurs prenant chacun deux 

niveaux, est constitué de huit expériences représentées dans le tableau IV-2. 

 

Tableau IV-2. Matrice d’expérience 

N° d’expérience X1 X2 X3 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

-1 

+1 

-1 

+1 

-1 

+1 

-1 

+1 

-1 

-1 

+1 

+1 

-1 

-1 

+1 

+1 

-1 

-1 

-1 

-1 

+1 

+1 

+1 

+1 

 

IV-2.1.2.4 Modèle choisi 

 Pour traduire la variation des réponses expérimentales étudiées, dans le domaine 

expérimental choisi, nous utilisons le modèle mathématique suivant [190]: 

 

Y = b0 + b1X1 + b2X2 + b3X3 + b12X1X2 + b13X1X3 + b23X2X3 +b123 X1X2X3  (IV-1) 

Avec :  

Y : réponse expérimentale (kapp (min
-1

)); 

bi : estimation de l’effet principal du facteur i pour la réponse Y; 

bij : estimation de l’effet d’interaction entre le facteur i et le facteur j pour la réponse Y. 

 

IV-2.1.2.5 Résultats  

 Le plan d’expérience et les résultats expérimentaux sont représentés dans le tableau IV-3. 
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Tableau IV-3. Plan d’expérience 

N° d’expérience U1 U2 U3 Y R
2
 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

30 

60 

30 

60 

30 

60 

30 

60 

0,05 

0,05 

0,2 

0,2 

0,05 

0,05 

0,2 

0,2 

30 

30 

30 

30 

60 

60 

60 

60 

0,54 

0,60 

0,18 

0,18 

1,00 

1,23 

0,32 

0,32 

0.99 

0.98 

0.97 

0.97 

0.98 

0.99 

0.98 

0.98 

 

D’après les résultats obtenus, l’équation du modèle s’écrit : 

 

Y = 0,546 + 0,036 X1 - 0,296 X2 + 0,171 X3 - 0,036 X1X2  + 0,021 X1X3  

- 0,101 X2X3 – 0,021 X1X2X3                (IV-2) 

 

 

IV-2.1.2.6 Analyse des résultats 

 Les effets des différents facteurs ainsi que leurs interactions sont représentés dans la Fig. 

IV-2. 

 

 

 

 

 

 

  
 

 

 

 

 

Figure IV-2. Analyse graphique des effets 
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D’après l’analyse graphique des effets, nous constatons que : 

 la concentration du chlortoluron est l’effet le plus important sur la vitesse de disparition. 

Son effet est négatif. Lorsque la concentration du chlortoluron diminue, la vitesse de 

disparition augmente; 

 l’intensité du courant présente une influence sur la vitesse de disparition. Son effet est 

positif. Toute augmentation de l’intensité, augmente la vitesse de disparition; 

 le temps d’électrolyse présente un effet négligeable sur la vitesse de la réaction; 

 l’interaction entre la concentration et l’intensité a un effet négatif important sur la 

réponse. 

 

 Pour connaître la contribution de chaque effet ainsi que leurs interactions sur la réponse, 

nous avons eu recours à l’analyse de Pareto [191]. En effet, Pareto se calcul comme suit: 

Pi = (bi
2
 /Σbi

2
)*100         (IV-3) 

 L’analyse graphique de Pareto est représentée sur la Fig. IV-3. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-3. Analyse graphique de Pareto 

 

 D’après l’analyse graphique de Pareto, nous constatons que la concentration a une 

influence de 75% sur la vitesse de disparition et que l’intensité a une influence de 19%. La 

concentration, l’intensité et l’interaction entre la concentration et l’intensité présentent 98% et 

le temps d’électrolyse et les autres interactions ne présentent que 2%. 
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 Pour augmenter la vitesse de disparition du chlortoluron, il vaut mieux travailler avec une 

concentration faible (0,05 × 10
-3

 mol L
-1

) et une intensité élevée (6O mA). 

 

IV-2.2 Suivi de l’oxydation du chlortoluron par CLHP 

 Les conditions optimales déterminées précédemment, ont été appliquées pour l’oxydation 

de trois pesticides à savoir le chlortoluron, le carbofurane et le bentazone. L’analyse 

chromatographique nous a permis de suivre qualitativement l’évolution de la composition 

chimique des solutions aqueuses de ces trois pesticides au cours de l’électrolyse à courant 

constant (Fig. IV-4). Ces trois pesticides manifestent des comportements cinétiques similaires. 

En effet, au cours du traitement, il y a diminution exponentiele et rapide de la concentration de 

pesticides jusqu’à leur disparition totale au bout de 4, 7 et 10 min respectivement pour le 

chlortoluron, le bentazone et le carbofurane, accompagnée de l'apparition des produits de 

dégradation aromatiques.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-4. Cinétiques de disparition des pesticides par procédé Electro-Fenton. Chlortoluron (), 

carbofurane (■), bentazone (▲). [Chlortoluron]0 = [Carbofuran]0 = [Bentazon]0 = 0.05 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] 

= 0,1 × 10-3 mol L-1, V = 150 mL. 

 

 L'allure de la courbe cinétique montre que la destruction des trois pesticides par les 

radicaux hydroxyles générés électrochimiquement suit une cinétique de pseudo-premier ordre. 
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Ce comportement est conforme aux études précédentes sur le procédé électro-Fenton 

[18,20,23].  

Pesticides  +  
•
OH  →  produits        (IV-4) 

 

 En faisant l'hypothèse de l'état quasi stationnaire pour la concentration du radical 

hydroxyle (espèce extrêmement réactif), la cinétique d'ordre 2 se réduite à une cinétique de 

pseudo premier ordre:  

V = d[Pesticides]/dt = kapp x [Pesticides]      (IV-5)  

 

avec kapp = kabs [
•
OH], kabs étant la constante de cinétique absolue en unité de mol

-1
 L s

-1
. 

 

IV-2.3 Détermination de la constante cinétique absolue des pesticides par cinétique 

compétitive 

 Les constantes cinétiques de réactions des radicaux hydroxyles sur les trois pesticides, 

sont déterminées par la méthode de cinétique compétitive en utilisant l'acide benzoïque (AB), 

dont la constante absolue de vitesse de réaction avec les radicaux hydroxyles est connue (kabs = 

4,3 10
9
 mol

-1
 L s

-1
, [61]) comme le compétiteur standard. Les mesures sont effectuées en début 

d’électrolyse, car dans ces conditions, les concentrations des intermédiaires sont suffisamment 

faibles pour être négligées d'un point de vue cinétique. En considérant qu’il n’y a pas de 

réactions des radicaux hydroxyles autres que celles avec le pesticide et le composé compétiteur, 

la vitess de disparition du pesticide est donnée par : 

 

 
    OHPesticidek

dt

Pesticided
Pesticideabs


       (IV-6) 

 
     OHABk

dt

ABd
ABabs


         (IV-7) 

 

 Pour des électrolyses réalisées à courant constant dans un milieu saturé en oxygène, la 

concentration en 
•
OH peut-être considérée comme quasi-stationnaire, d’où : 

 

 
 Pesticidek

dt

Pesticided
Pestideapp )(

        (IV-8) 

 
 ABk

dt

ABd
ABapp )(

          (IV-9) 

 En intégrant et combinant ces deux équations, on obtient : 
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0

)(

)(0                  (IV-10) 

 

où les indices 0 et t indiquent les concentrations au début de l’expérience et au temps t. 

 Dans ces conditions, les constantes absolues des trois pesticides ont été déterminées en 

traçant Ln([Pesticide]0/[Pesticide]t) en fonction de ln([AB]0/[AB]t) (Tableau IV-4).  

 

Tableau IV-4. Constantes de vitesse apparentes (kapp) et absolues (kabs) pour l’oxydation du 

chlortoluron, carbofuran et bentazone, déterminées par procédé électro-Fenton, par 

compétition avec l’acide benzoïque kabs(AB) = 4,3 × 109 mol-1 L s-1). 

 

Pesticides Kapp (min
-1

) kabs (mol
-1

 L s
-1

) 

Chlortoluron  1,26 ± 0,18 (4,92 ± 0,19) × 10
9
 

Carbofurane  0,81 ± 0,12 (3.24 ± 0.16) × 10
9
 

Bentazone  0,56 ± 0,10 (2.63 ± 0.10) × 10
9
 

  

 Ces valeurs se situent dans les ordres de grandeur des constantes cinétiques obtenues pour 

les réactions entre les composés aromatiques et les radicaux hydroxyles [19,61,174,192]. 

 

IV-2.4 Etude de la toxicité  

IV-2.4.1 Détermination de l’intensité de courant optimale 

 Nous avons tout d’abord réalisé une étude préliminaire pour déterminer l’intensité de 

courant adéquate qui permet de bien suivre l’évolution de la toxicité au cours du traitement par 

le procédé électro-Fenton. En effet, une solution de 0,05 × 10
-3

 mol.L
-1

 de carbofurane a été 

électrolysée à différentes intensités de courant (50, 150, 300 mA). 

 Les échantillons ont été prélevés à différents temps du traitement. Les mesures de toxicité 

ont été effectuées par le test Microtox
®
 après exposition des échantillons aux bactéries marines 

luminescentes Vibrio fischeri pendant 5 et 15 min. La Figure IV-5 présente l’évolution de la 

toxicité d’une solution aqueuse de carbofurane traitée par électro-Fenton à différentes intensités 

de courant. L’intensité de courant 50 mA est l’intensité la plus appropriée qui donne une 

information plus complète sur l’évolution de la toxicité des produits de dégradation au cours de 

l’électrolyse parce que l’oxydation du carbofurane est lente, ce qui permet de suivre l’évolution 

de la toxicité des produits de dégradation. Alors que les deux autres intensités ne donnent 

qu’une information globale sur la toxicité parce que les intensités sont élevées d’où l’oxydation 
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est trop rapide au point que certains produits de dégradation se forment et disparaissent très 

rapidement sans pouvoir mesurer leurs toxicités. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-5. Évolution du taux d’inhibition de la luminescence de Vibrio fischeri par une 

solution aqueuse de carbofurane ayant subit un traitement par électro-Fenton à différent 

intensité de courant. (A) 50 mA, (B) 150 mA et (C) 300 mA. [Carbofurane]0 = 0,05 × 10-3 mol 

L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1, [Na2SO4] = 50 × 10-3 mol L-1, V = 250 mL. Temps d’exposition 

des échantillons : () 5 min, (■) 15 min 
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IV-2.4.2 Evolution de la toxicité de solutions aqueuses de pesticides 

 L’évolution de la toxicité d’une solution aqueuse de concentration initiale de 0,05 × 10
-3

 

mol L
-1

 des pesticides chlortoluron, carbofurane et bentazone lors de leurs traitements par le 

procédé électro-Fenton est représentée dans la Fig. IV-6. L’inhibition de la luminescence atteint 

un maximum après 5 et 10 min d’électrolyse pour le carbofurane et le chlortoluron 

respectivement, ce qui indique une toxicité maximum de la solution (Fig. IV-6. A et B) dans 

cette intervalle du temps. Pour des temps supérieurs à 5 et 10 min, la toxicité diminue tout 

d’abord et atteint une valeur inférieure à celle de la solution initiale non traitée, puis re-

augmente pour des temps d’électrolyse de 20 et 50 min pour le carbofurane et de 50 min pour 

le chlortoluron. Ce phénomène peut être expliqué par la formation des produits de dégradation 

du carbofurane et du chlortoluron, plus toxique que le carbofurane et le chlortoluron eux-

mêmes. 

 Concernant le bentazone, l’inhibition de la toxicité atteint un minimum après 5 min de 

traitement puis augmente pour atteindre un maximum à 15 et à 30 min (Fig. IV-6 C). Les 

produits de dégradation du bentazone sont moins toxiques que le bentazone lui-même. 

 Le chlortoluron et le carbofurane ont le même ordre de toxicité (≈ 60 %) alors que le 

bentazone présente une toxicité plus faible (≈ 47 %) d’inhibition. 
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Figure IV-6. Évolution du taux d’inhibition de la luminescence de Vibrio fischeri par une 

solution aqueuse de pesticide ayant subit un traitement par électro-Fenton. (A) chlortoluron, 

(B) carbofurane et (C) bentazone.[Chlortoluron]0 = [Carbofurane]0 = [Bentazone]0 = 0,05 × 10-3 

mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1, [Na2SO4] = 50 × 10-3 mol L-1, I = 50 mA, V = 250 mL. Temps 

d’exposition des échantillons : () 5 min, (■) 15 min 

 

IV-3 ÉTUDE DE LA MINÉRALISATION  

IV-3.1 Optimisation de la minéralisation 

 Pour l’optimisation des conditions de minéralisation du chlortoluron par le procédé 

électro-Fenton, nous avons eu recours à la méthodologie de la recherche expérimentale [193]. 

Compte tenu de la difficulté d’obtenir les conditions optimales, les plans d’expériences 

représentent une alternative intéressante. En effet, cet outil permet de modéliser les réponses 

d’un système à l’aide des polynômes empiriques d’ordre postulé à priori. Cette technique 

possède également l’avantage de structurer la campagne expérimentale, afin de minimiser le 

nombre d’essais à réaliser [194]. 

 Nous avons choisi l’approche de Doelhert [1195], car elle permet : 

 l’utilisation d’un modèle polynomial d’ordre 2; 

 la transformation aisée dans l’espace des variables en gardant la majeure partie des 

essais déjà réalisés; 

 et l’ajout de variables complémentaires, tout en conservant encore les essais déjà 

effectués. 

 En effet, les matrices d’expériences de Doehlert sont des mailles élémentaires d’un réseau 

de points distribués uniformément dans l’espace des variables codées. Ces matrices permettent 

d’estimer les coefficients d’un modèle mathématique polynomial du second degré dont l’intérêt 
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essentiel est de pouvoir prédire en tout point du domaine expérimental les valeurs de la 

réponse. 

 

IV.3.1.1 Réponse expérimentale et facteurs choisis 

 Dans la recherce des conditions optimales de la minéralisation, la réponse expérimentale 

considérée est le taux d’abattement du carbone organique totale (COT) des solutions traitées.  

 Les facteurs (k) susceptibles d’influencer la réponse enregistrée sont : 

 U1 : Intensité du courant (I); 

 U2 : Concentration du chlortoluron [Chlortoluron]0; 

 U3 : Temps d’électrolyse (t) 

 

IV-3.1.2 Domaine expérimental choisi 

 Suite à une étude préliminaire, les niveaux expérimentaux choisis pour les trois facteurs 

étudiés sont présentés dans le tableau IV-5.  

 

Tableau IV-5. Domaine expérimental pour la minéralisation du chlortoluron. 

 

Variables 

 

Facteurs 

 

Unit 

Niveaux 

-1 +1 

X1 

X2 

X3 

U1 : I 

U2 : [Chlortoluron]0 

U3 : t 

mA  

× 10
-3

 mol L
-1 

h 

100 

0,05 

2 

300 

0,2 

8 

 

IV-3.1.3 Modèle choisi 

 Pour cette étude, le polynôme retenu sera d’ordre 2 (coeficient bii), avec une interaction 

entre les variables (coefficient bij, avec i ≠ j). 

 Le modèle utilisé pour relier la réponse expérimentale aux facteurs étudiés est le suivant : 

Y = b0 + b1X1 + b2X2 + b3X3 + b11X1
2
 + b22X2

2
 + b33X3

2
  

+ b12X1X2 + b13X1X3 + b23X2X3         (IV-11) 

Avec :  

Y : réponse expérimentale (le taux d’abattement du COT); 

b0 : valeur de la réponse au centre du domaine; 

bi : estimation de l’effet principal du facteur i pour la réponse Y; 
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bii : estimation de l’effet du second ordre du facteur i pour la réponse Y; 

bij : estimation de l’effet d’interaction entre le facteur i et le facteur j pour la  réponse Y. 

 

IV-3.1.4 Matrice d’expérience 

 Dans ce travail, nous avons utilisé les réseaux uniformes de Doelhert [195] pour 

déterminer les coefficients du modèle (IV-11). Ainsi, nous devons réaliser treize expériences 

(N = k
2
 + k + 1) (tableau IV-6), permettant l’étude des trois facteurs prenant chacun deux 

niveaux.  

Tableau IV-6. Matrice d’expérience 

N° d’expérience X1 X2 X3 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

1,0 

-1,0 

0,5 

-0,5 

0,5 

-0,5 

0,5 

-0,5 

0,5 

0,0 

-0,5 

0,0 

0,0 

0,000 

0,000 

0,866 

-0,866 

-0,866 

0,866 

0,287 

-0,287 

-0,287 

0,577 

0,287 

-0,577 

0,00 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,816 

-0,816 

-0,816 

-0,816 

0,816 

0,816 

0,000 

 

 Une fois ces expériences effectuées, nous utiliserons la méthode de moindres carrés 

[196], pour déterminer les coefficients de l’équation du modèle. 

  Y'XX'XB
1

                     (IV-12) 

Avec :  

B : vecteur d’estimation des coefficients; 

(X’X) : matrice d’information; 

(X’X)
-1

 : matrice de dispersion; 

X’ : matrice transposée de la matrice du modèle; 

Y : vecteur des résultats expérimentaux. 
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 La transformation d’une variable réelle Uij en une variable codée Xij est obtenue par la 

relation IV-13 [194,196,197] :  

























i

ii

U

UU
X

i
                     (IV-13) 

Avec : Xii : valeur de la variable codée i; 

Ui : valeur de la variable réelle i; 

Ūi : valeur de la variable réelle i au centre du domaine expérimental;  

ΔUj : pas de variation de la valeur réelle i; 

α : valeur codé limite pour chaque facteur. 

 

 Les équations obtenues sont les suivantes : 

U1 = 100 Xi + 200                   (IV-14) 

U2 = 0,086 Xi + 0,125                   (IV-15) 

U3 = 3,67 Xi + 5                   (IV-16) 

 

IV-3.1.4 Résultats  

 Le plan d’expérience et les résultats expérimentaux sont représentés dans le tableau IV-7. 

D’après les résultats obtenus, l’équation du modèle s’écrit : 

 

Y = 85 + 5,1 X1 + 3,1 X2 + 23,5 X3 + 0,5 X1
2
 – 23,2 X2

2
  

– 11,6 X3
2
 - 0,6 X1X2 - 8,4 X1X3 – 16,9 X2X3       (IV-17) 
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Tableau IV-7. Plan d’expérimentation 

N° d’expérience U1 U2 U3 Y(%) 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

300 

100 

250 

150 

250 

150 

250 

150 

250 

200 

150 

200 

200 

0,125 

0,125 

0,200 

0,05 

0,05 

0,200 

0,150 

0,100 

0,100 

0,175 

0,150 

0,075 

0,125 

5 

5 

5 

5 

5 

5 

8 

2 

2 

2 

8 

8 

5 

92 

79 

75 

60 

69 

67 

87 

49 

55 

59 

95 

96 

86 

 

IV-3.1.5 Analyse des résultats 

 Pour déterminer les conditions optimales de la minéralisation, nous avons tracé 

l’évolution du taux d’abattement du COT en fonction de la concentration du chlortoluron, de 

l’intensité du courant et du temps d’électrolyse (Figs. IV-7 – IV-9). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-7. (a) courbe isoréponse du taux d’abattement du COT dans le plan (C,I). (b) 

Variation du taux d’abattement du COT en fonction de la concentration du chlortoluron et de 

l’intensité du courant. 

(a) (b) 
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Figure IV-8. (a) Courbe isoréponse du taux d’abattement du COT dans le plan (t,I). (b) Variation 

du taux d’abattement du COT en fonction du temps d’électrolyse et de l’intensité du courant. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-9. (a) courbe isoréponse du taux d’abattement du COT dans le plan (C,t). (b) 

Variation du taux d’abattement du COT en fonction de la concentration du chlortoluron et du 

temps d’électrolyse. 

 

 D’après les Figures ci-dessus, nous constatons que : 

 l’augmentation du temps d’électrolyse favorise l’augmentation du taux d’abattement du 

COT. Plus le temps d’électrolyse est long, plus la minéralisation est meilleure. Donc, 

nous avons fixé le temps au maximum du domaine expérimental choisi. 

(a) (b) 

(a) (b) 
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 de même pour l’intensité, plus l’intensité augmente plus la réponse est meilleure. Donc, 

nous avons fixé l’intensité au maximum du domaine expérimental choisi. 

 la réponse est maximale lorsque la concentration est au centre du domaine choisie. Donc 

nous avons fixé la concentration au centre du domaine. 

 

 D’après ces constatations, nous avons fixé la concentration à 0,125 × 10
-3

 mol L
-1

, le 

temps d’électrolyse à 8 h et l’intensité du courant à 300 mA avec une bonne répétabilité (RSD 

= 1,68%). 

Les expériences répétées au centre du domaine expérimental (expérience N° 13) qui ont 

servi à la détermination de la répétabilité sont représentées dans le tableau IV-8. 

 

Tableau IV-8. Expériences répétées au centre du domaine expérimental 

N° U1 U2 U3 Y 

13 

14 

15 

200 

200 

200 

0,125 

0,125 

0,125 

5 

5 

5 

86 

85 

83 

 

IV-3.2 Suivi de la minéralisation par analyse du COT 

 Les conditions optimales déterminées précédemment ont été appliquées pour la 

minéralisation de trois pesticides à savoir le chlortoluron, le carbofurane et le bentazone. La 

minéralisation de ces pesticides par des radicaux hydroxyles consiste en leurs transformations 

en produits minéraux.  

 L’évolution de la minéralisation au cours du traitement par le procédé électro-Fenton 

des trois pesticides, a été suivie par analyse du COT. Le taux d’abattement du COT des 

solutions augmente régulièrement au cours de l’électrolyse (Fig. IV-10). Après 8 heures 

d’électrolyse, plus de 98, 94 et 92% respectivement pour le chlortoluron, le carbofurane et le 

bentazone, du carbone organique initialement présent dans la solution est minéralisé. La vitesse 

de minéralisation qui est élevée au début de traitement diminue vers la fin d’électrolyse. A ce 

stade du traitement, le COT présent est attribué aux acides carboxyliques restant qui possèdent 

une réactivité faible contre les radicaux hydroxyles. Ceci a été démontré par Oturan et al. [198] 

et par Brillas et al. [137] en étudiant la dégradation de plusieurs pesticides par des procédés 

d’oxydation avancée. 
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Figure IV-10. Évolution du taux d’abattement du COT des solutions aqueuses du 

chlortoluron, du carbofurane et du bentazone.[Chlortoluron]0 = [Carbofurane]0 = [Bentazone]0 

= 0,125 × 10-3 mol.L-1, I= 300 mA. ()chlortoluron, (■)carbofurane, (▲)bentazone. 

 

IV-4 IDENTIFICATION DES ACIDES CARBOXYLIQUES 

 L’oxydation successive des pesticides fragilise le noyau aromatique et conduit à son 

ouverture. Les composés émanant de la fragmentation du noyau sont des hydrocarbones saturés 

et insaturés C1-C6 porteurs de groupes fonctionnels carboxyle, aldéhyde, cétone ou alcool 

[21,135,140,199]. En milieu oxydant, les groupes fonctionnels alcools sont oxydés en 

aldéhyde, eux-mêmes convertis en acides carboxyliques. Étant donné la multiplicité des 

structures envisageables, seules les acides carboxyliques, ont été suivis dans cette étude. Les 

acides carboxyliques lors de la minéralisation du chlortoluron, du carbofurane et du bentazone 

ont été identifiés, suivis et quantifiés pendant une durée d’électrolyse de 8 heures. La détection 

de ces acides a été effectuée par CLHP d’exclusion sur une colonne Supelcogel H ( = 7,8×300 

mm) à 210 nm. Leurs temps de rétention (tR) sont donnés dans le tableau IV-9.  
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Tableau IV-9. Acides carboxyliques détectés lors de la dégradation des trois pesticides. 

[Pesticides]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1, pH = 3, I = 300 mA 

 

Acide carboxilique Structure chimique tR (min) 

Acide oxalique OH

O

O

OH  

 

7,52 

Acide glyoxylique H

O

O

OH  

 

11,4 

Acide malonique HO

O

OH

O

 

 

12,4 

Acide formique 

H OH

O

 

 

16,02 

Acide acétique 

OH

O

 

 

17,4 

 

 Les acides oxalique, glyoxylique et malonique ont été identifié pour les trois pesticides. 

L’acide formique a été identifié pour le carbofurane et le bentazone. Quant à l’acide acétique, il 

a été identifié uniquement pour le chlortoluron. Les acides se forment presque en même temps. 

Les courbes de formation montrent deux parties principales (Figs. IV-11 - IV-13): 

 de 0 à environ 1 heure, tous les acides atteignent une concentration maximale avec une 

cinétique similaire; 

 au-delà, la concentration des acides glyoxylique, formique et acétique diminue 

rapidement pour s’annuler alors que celle de l’acide oxalique et malonique continue de 

diminuer faiblement avec le temps. 

 

 Brillas et al. [25] ont montré que l'acide oxalique provient de la décomposition de l'acide 

glyoxylique. 

 Ces résultats montrent clairement que la minéralisation des pesticides par procédé électro-

Fenton passe par la formation d’acides carboxyliques issus de la dégradation de ses dérivés 

aromatiques sous l’action des radicaux hydroxyles. Ils sont en accord avec ceux de Brillas et al. 

[187] et Diagne et al. [18] qui ont rapporté la persistance de l’acide oxalique dans les solutions 

traitées à cause de la formation de complexes oxalato-ferriques difficilement minéralisables par 
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le procédé électro-Fenton. Ces complexes sont détruits très lentement par les radicaux 

hydroxyles. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-11. Évolution des acides carboxyliques au cours de l’électrolyse du chlortoluron. 

[Chlortoluron]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1 (catalyseur), I = 300 mA. () 

acide oxalique, (■) acide glyoxilique, (▲) acide malonique, (×) acide acétique 
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Figure IV-12. Évolution des acides carboxyliques au cours de l’électrolyse du carbofurane. 

[Carbofurane]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1 (catalyseur), I = 300 mA. () 

acide oxalique, (■) acide glyoxilique ,(▲) acide malonique, (×) acide formique. 
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Figure IV-13. Évolution des acides carboxyliques au cours de l’électrolyse du bentazone. 

[Bentazone]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1 (catalyseur), I = 300 mA. () 

acide oxalique, (■) acide glyoxilique, (▲)acide malonique, (×)acide formique. 

 

IV-5 IDENTIFICATION DES IONS INORGANIQUES 

 De par la molécule de départ de chlortoluron comportant des atomes de chlore et d’azote, 

de carbofurane comportant des atome d’azotes et de bentazone comportant des atome de soufre 

et d’azote, les ions minéraux tels que Cl
-
, NO3

-
, SO4

2-
 et NH4

+
 devraient être libérés lors de la 

minéralisation. La libération et l’évolution de ces ions ont été suivies durant l’électrolyse des 

molécules mères grâce à la chromatographie ionique. Un suivi par chromatographie ionique des 

concentrations de ces ions (chlorure, nitrate, sulfate et ammonium) formés lors de la 

dégradation des trois pesticides est représenté sur les Figs. IV-14 - IV-16. Le tableau IV-10 

donne les temps de rétention de ces différents ions identifiés. 

 

Tableau IV-10. Temps de rétention des ions identifiés, [Pesticides]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, 

[Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol.L-1, pH = 3, I = 100 mA. 

 

Ions Cl
-
 NO3

-
 SO4

2-
 NH4

+
 

tR (min) 1,63 ± 0,20 3,18 ± 0,40 6,78 ± 0,30 5,57± 0,20 

 

 Pour le chlortoluron, la libération des ions chlorure est plus rapide que les ions 

ammonium et les acides carboxyliques (Fig. IV-14). Ceci indique que la déchloration du noyau 

aromatique se produit en même temps que la déméthylation et avant les réactions d'ouverture 

du cycle aromatique [25,145,200]. Au début, la libération des ions chlorure est rapide, au-delà 
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de 1 heure, elle devient de plus en plus lente. La déchloration est bien connue, lors de 

traitement par les POA dans tous les cas ou des atomes de chlore sont présents sur la molécule 

initiale [20,110,141,157]. De ces analyses, il ressort que la libération des ions chlorure atteint 

approximativement sa valeur stoechiométrique (≈ 94% du chlore contenu initialement dans la 

molécule mère) pour une durée de traitement de 8 heures. 

 Pour le bentazone (Fig. IV-15), la concentration des ions sulfate augmente 

progressivement au cours de l’électrolyse et au même temps que la disparition de la molécule 

initiale ce qui confirme la rapide apparition des ions sulfate en début de l’expérience. La 

libération de ces ions se fait simultanément avec la libération des ions ammonium. Ce 

comportement est similaire à ce qui a été trouvé par Diagne et al. [18]. La dernière valeur 

mesurée quant à la libération des ions (fin de traitement) correspond à des pourcentages de 97% 

de sulfate, présents dans la solution initiale de bentazone. 

 Les ions ammonium se libèrent dés le début d’électrolyse pour les trois pesticides en 

solution. Leur libération dans la solution se fait de façon simultanée avec la formation des 

acides carboxyliques. Les ions nitrate sont libérés plus lentement que les ions ammonium, 

démontrant que les ions ammonium sont les premiers sous-produits d'oxydation pour les trois 

pesticides [20,14]. Konstantinou et al. [114] ont démontré que les molécules organiques 

contenant de l’azote sont minéralisées en NH4
+
 et en NO3

-
. L’attaque des radicaux hydroxyles 

sur l’azote est d’une façon ou d’une autre facilitée par les deux groupes amides et conduit à un 

rendement important de formation d’ions NH4
+
 et NO3

-
. Le bilan de matière d'azote a atteint, 

après 8 heures de traitement, une valeur de 78, 83, 90% d'azote organique initial du bentazone, 

carbofurane et chlortoluron respectivement. La non conservation de la masse de nitrate obtenue 

en fin de traitement par rapport à sa valeur théorique (0,25 × 10
-3

 mol L
-1

) est liée à une perte 

de l’azote sous forme de NO2
-
 ou de gaz(NOx) [18]. Il n’a pas été procédé à la détection de ces 

produits. La libération plus lente des ions de chlorure, de sulfate, de nitrate et d'ammonium 

pendant des longues durées d'électrolyse, est liée à la minéralisation des acides carboxyliques 

ou d'autres composés aliphatiques renfermant ces atomes. Cette libération des ions constitue 

une évidence de la minéralisation de la matière organique par cette technique d’oxydation 

avancée. 
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Figure IV-14. Évolution des ions nitrate, ammonium et chlorure au cours de 

l’électrolyse du chlortoluron. [Chlortoluron]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 

mol L-1 (catalyseur), I = 100 mA. () chlorure, (■) nitrate, (▲) ammonium, (×) azote 

totale. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure IV-15. Évolution des ions nitrate et ammonium au cours de l’électrolyse du 

carbofurane. [Carbofurane]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1 

(catalyseur), I = 100 mA. () nitrate, (■) ammonium, (▲) azote totale. 
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Figure IV-16. Évolution des ions nitrate, ammonium et sulfate au cours de l’électrolyse du 

bentazone. [Bentazone]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1, [Fe3+] = 0,1 × 10-3 mol L-1 (catalyseur), I = 

100 mA. () nitrate, (■) sulfate, (▲) ammonium, (×) azote totale. 

 

IV-6.CONCLUSION 

 L’utilisation de la méthodologie des plans d’expériences nous a permis d’une part, de 

déterminer l’effet de la concentration du chlortoluron, du temps d’électrolyse et de l’intensité 

du courant appliqué sur la destruction de ce pesticide, et d’autre part, de déterminer les 

conditions optimales de minéralisation du chlortoluron ([Chlortoluron]0 = 0.125 × 10
-3

 mol.L
-1

, 

I = 300 mA et t = 8 h). Ces conditions optimales ont été employées pour la minéralisation du 

carbofurane et du bentazone en  solutions aqueuses. Les constantes de vitesse absolues des 

réactions des radicaux hydroxyles sur le chlortoluron, le carbofurane et le bentazone sont 

déterminées par la cinétique de compétition et les valeurs de (4.8 ± 0.2) × 10
9
, (2.8 ± 0.2) × 10

9
 

et (2.3 ± 0.2) × 10
9 

 mol
-1

 L.s
-1 

ont été trouvées. Ces valeurs se trouvent dans la gamme des 

constantes cinétiques pour l’hydroxylation des composés organiques possédant un squelette 

aromatique. La mesure du COT et les ions minéraux à la fin des expériences prouvent la 

capacité de cette technique à dépolluer les effluents d’une pollution organique en l’occurrence 

des pesticides.  



 

 

 

 

 

 

 

CHAPITRE V:  

OXYDATION D’UN MÉLANGE DE PESTICIDES 

PAR LES PROCÉDÉS D’OXYDATION AVANCÉE 

ELECTOCHIMIQUE ET PHOTOCHIMIQUE 
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V.1 INTRODUCTION 

 Dans ce chapitre nous nous sommes intéressés à la dégradation d’un mélange de trois 

pesticides (chlortoluron, carbofurane et bentazone) étudiés simultanément dans ce travail dans 

l’eau de robinet par différents procédés d’oxydation avancée à savoir : le photo-Fenton, 

l’oxydation anodique et l’électro-Fenton en utilisant comme anode le platine et l’électro-

Fenton en utilisant comme anode l’électrode de diamant dopée au bord (BDD). 

 Dans cette partie, nous avons étudié en premier lieu l’oxydation des pesticides par le 

procédé photo-Fenton dans le but de démontrer l’influence de quelques paramètres 

expérimentaux sur le taux de minéralisation des solutions étudiées. 

 En deuxième lieu, nous avons étudié l’oxydation par différents procédés d’oxydation 

avancée dans l’objectif : 

 d’étudier la cinétique de dégradation et de minéralisation d’un mélange de trois 

pesticides; 

 d’identifier, et de suivre l’évolution des ions inorganiques au cours de la minéralisation; 

 de calculer le coût pour chaque procédé en vue d’une comparaison. 

 

V-2 MINÉRALISATION DU MÉLANGE DE PESTICIDES PAR LE PROCÉDÉ 

PHOTO-FENTON 

 Le procédé photo-Fenton consiste au couplage entre la réaction de Fenton et la 

photochimie. Il s’agit en effet de la réaction de Fenton assisté par la photochimie. Plusieurs 

travaux [107,157,201-203] ont montré que l’efficacité du procédé photo-Fenton dépendait du 

rapport entre les concentrations du peroxyde d’hydrogène et du fer qui sont les seuls réactifs 

utilisés dans ce système. Le pH optimal pour la production des radicaux hydroxyles est 

également de 3 dans le procédé photo-Fenton [105,107,203,204]. Les radicaux hydroxyles 

sont générés à partir de la photolyse d’ions ferriques et de la réction de Fenton catalysée par la 

première. La minéralisation de la matière organique est accélérée par la photolyse de 

complexes ferriques Fe(OH)
2+

 donnant des radicaux 
•
OH suivant la réaction I-31 et par la 

génération de Fe
2+

 provenant de sa photoréduction [205, 206] :  

Fe
III

(OH)
2+

  →  Fe
2+

 + 
•
OH       (I-31)  

Fe
2+

 + H2O2  →  Fe
III

(OH)
2+

 + 
•
OH  (I-32) 

 

 Un autre avantage important de ce couplage réside dans la diminution (ou l’élimination) 

de la formation de boues ferriques, car la photocatalyse de la réaction de Fenton permet 

hυ 
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d’utiliser une concentration faible en ions ferriques. La combinaison du peroxyde 

d’hydrogène et du rayonnement UV avec les ions ferreux ou ferriques est un processus basé 

sur le concept où les sels de fer servent de photocatalyseur et le peroxyde d’hydrogène 

d'oxydant. Ce couplage permet de produire plus de radicaux hydroxyles en comparaison des 

systèmes Fe
2+

/H2O2 seul ou UV/H2O2. De ce fait, il favorise une minéralisation plus rapide 

d’une grande variété de polluants organiques. 

 Dans cette partie, nous avons déterminé l’influence de trois paramètres sur la 

minéralisation du mélange de pesticides au cours du temps, à savoir : la concentration initiale 

du Fe
3+

, la concentration initiale des trois pesticides et le rapport R = [H2O2]/[Fe
3+

]. Il est 

important d'optimiser ces paramètres pour diminuer le coût du traitement d’une part et rendre 

plus efficace le procédé d’autre part (diminuer les quantités de réactifs à ajouter en solution 

pour un meilleur abattement du COT). 

 

V-2.1. Effet de la concentration de Fe
3+

  

 Le pH de la solution est fixé à 3. Pour des valeurs de pH supérieures à 4, la dégradation 

photochimique diminue fortement à cause de la précipitation des ions Fe
3+

 sous forme 

d’hydroxyde de fer qui réduit la concentration des ions de fer d’une part et la transmission du 

rayonnement UV [110] d’autre part. Nous avons fixé la concentration de H2O2 à 10 × 10
-3

 

mol.L
-1

 et nous avons varié la concentration du Fe
3+

 entre 0,1 et 1 × 10
-3

 mol L
-1

. La Figure 

V-1 montre que la vitesse de minéralisation est très rapide au début de la photolyse et devient 

lente à la fin du traitement. Ceci peut être expliqué par la production rapide des radicaux 

hydroxyles selon la réaction de Fenton (I-13).  

H2O2 + Fe
2+

  →  Fe
3+

 + OH
-
 + 

•
OH                (I-13) 

 

 En plus, le taux d’abattement du COT augmente avec l’augmentation de la 

concentration initiale de Fe
3+

. En effet, lorsque la concentration de Fe
3+

 augmente, la 

concentration de Fe
2+

 augmente selon la réaction I-31 et par la suite, la vitesse de formation 

des radicaux hydroxyles augmente selon la réaction de Fenton [204,207]. 
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Figure V-1. Influence de la concentration initiale de Fe3+ sur la minéralisation du mélange 

de pesticides par photo-Fenton. [Fe3+]0 : 0,1 × 10-3 mol L-1 (), 0,5 × 10-3 mol L-1  (■), 1 × 

10-3 mol L-1 (▲). [Chlortoluron]0 = [Carbofuran]0 = [Bentazon]0 = 0,05 × 10-3 mol L-1, [H2O2]0 

= 10 × 10-3 mol L-1, pH = 3, V =1,4 L. 

 

V-2.2. Effet du rapport R = [H2O2]/[Fe
3+

] 

 La Figure V-2 montre l’évolution, lors du traitement photochimique, du COT contenu 

dans une solution aqueuse contenant initialement 0,05 × 10
-3

 mol L
-1

 de chacun des 3 

pasticides en fonction du temps d’irradiation en faisant varier le rapport [H2O2]/[Fe
3+

] de 1 à 

100 ; en fixant la concentration de Fe
3+

 et en faisant varier celle de H2O2. Les courbes 

montrent que la minéralisation la plus rapide est obtenue pour le rapport [H2O2]/[Fe
3+

] = 50 

([H2O2] = 50 × 10
-3

 mol.L
-1

 et [Fe
3+

] = 1 × 10
-3

 mol.L
-1

). Un rapport supérieur ou inférieur à 

cette valeur ne semble pas aller en faveur d’une diminution du temps de traitement ou d’une 

augmentation du pourcentage d’abattement du COT. Ceci est dû à l’excès de H2O2 qui 

favorise la recombinaison entre les radicaux hydroxyles et la la réaction entre les radicaux 

hydroxyles et le H2O2 selon les réactions V-1-V-3 [61,95,208]. 

H2O2 + 
•
OH  →  H2O + HO2

•
 (k = 2,7 × 10

7
 mol

-1
.L.s

-1
)              (V-1) 

HO2
•
 + 

•
OH  →  H2O + O2 (k = 0,71 × 10

10
 mol

-1
.L.s

-1
)               (V-2) 

•
OH + 

•
OH  →  H2O2             (k = 5,2 × 10

9
 mol

-1
.L.s

-1
)              (V-3) 
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Figure V-2. Influence du rapport R = [H2O2]/[Fe3+] sur la minéralisation du mélange de pesticides par 

photo-Fenton. [Fe3+]0: 0.1 × 10-3 mol L-1 (A), 0.5 × 10-3 mol L-1 (B), 1.0 × 10-3 mol L-1 (C). R: 1 (), 10 

(■), 20 (▲), 50 (×), 100 (○). [Chlortoluron]0 = [Carbofuran]0 =  [Bentazon]0 = 0,05 × 10-3 mol L-1,  pH = 

3, V = 1,4 L. 
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V-2.4. Effet de la concentration initiale de pesticides 

 La concentration du polluant organique est un paramètre très important dans le 

traitement des eaux usées. C’est pour cette raison que nous avons étudié l’influence de ce 

paramètre dans le procédé photo-Fenton. La Figure V-3 montre que l’efficacité de 

minéralisation (pour la même durée de traitement) diminue lorsque la concentration des 

pesticides augmente dans la solution a traitée. L’augmentation de la concentration de chaque 

pesticide de 0,05 à 0,125 × 10
-3

 mol L
-1

 diminue le taux d’abattement du COT de 93 à 85% au 

bout de 420 min. L'augmentation de la concentration des pesticides augmente le nombre de 

molécules de pesticides dans la solution pour le même nombre de radicaux hydroxyles, ce qui 

conduit à la diminution du taux d’abattement du COT [106,209]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure V-3. Influence de la concentration initiale des pesticides sur la minéralisation du mélange de 

pesticide par photo-Fenton. [Chlortoluron]0 = [Carbofuran]0 =  [Bentazon]0: 0.05 × 10-3 mol.L-1 (), 0.125 

× 10-3 mol.L-1 (■). R = 50. [Fe3+]0 = 1 × 10-3 mol.L-1, pH = 3, V = 1.4 L. 

 

 Pour augmenter le taux d’abattement du COT pour une solution de concentration 0,125 

× 10
-3

 mol.L
-1

, nous avons doublé le rapport R de 50 à 100. La Figure V-4 montre que le taux 

d’abattement est passé de 85 à 93% au bout de 420 min. Cette augmentation est dûe à 

l’augmentation de la concentration de [H2O2] et par conséquent de la quantité des radicaux 

hydroxyles produits [210]. 



Thèse de Doctorat  Chapitre V 

 109 

0

20

40

60

80

100

0 100 200 300 400

Temps / min

T
a
u

x
 d

'a
b

a
tt

e
m

e
n

t 
d

u
 C

O
T

 /
 %

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure V-4. Influence du rapport R = [H2O2]/[Fe3+] sur la minéralisation du mélange de pesticide par 

photo-Fenton. R: 50 () and R = 100 (■). [Fe3+] = 1 × 10-3 mol.L-1. [Chlortoluron]0 =  [Carbofuran]0 = 

[Bentazon]0 = 0.125 × 10-3 mol.L-1, pH = 3, V = 1.4 L. 

 

V-3 MINÉRALISATION DU MÉLANGE DE PESTICIDES PAR LE PROCÉDÉ 

D’OXYDATION ANODIQUE 

 L’oxydation anodique est l’un des procédés électrochimique le plus prometteurs pour le 

traitement des polluants organiques. L’utilisation d’une anode de diamant dopé au bord 

(BDD) dans cette technique, a montré son efficacité pour la dégradation des composés 

aromatiques et des acides carboxyliques en solution aqueuse au pH acide [123,211,212]. Dans 

cette méthode les polluants sont dégradés par réaction avec le radical hydroxyle adsorbé 

(
•
OH) ads à la surface de l’anode à haute surtension de O2 par oxydation de l'eau : 

 

H2O  →  
•
OHads + H

+ 
+ e

-       
                    (V-4) 

 

 Le radical hydroxyle est un agent oxydant très puissant et non sélectif qui réagit 

rapidement avec les composés organiques, soit par une hydroxylation avec l'addition d’un 

groupe hydroxyle sur une liaison non saturée, soit par une déhydrogénation avec la perte d’un 

atome d’hydrogène, en déclenchant un mécanisme radicalaire qui conduit jusqu’à leur 

minéralisation complète.  

 Dans cette partie, nous avons étudié l’influence du pH sur la minéralisation du mélange 

des trois pesticides. La Figure V-5 montre l’évolution du taux d’abattement du COT d’une 

solution aqueuse de pesticides en fonction du temps de traitement à différents pH (acide, 

neutre et basique). Pour les pH 3, 7 et 12, le taux d’abattement du COT atteint 97, 94 et 91 % 
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respectivement, au bout de 8 h de traitement. Ceci montre que la minéralisation est presque 

totale quelque soit le pH du milieu. La vitesse de minéralisation augmente lorsque le pH de la 

solution diminue. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure V-5. Influence pH sur la minéralisation du mélange de pesticide par oxydation anodique. pH: 3 

(), 7 (■), 12 (▲). [Chlortoluron]0 = [Carbofuran]0 = [Bentazon]0 = 0.125 × 10-3 mol L-1, V =  300 mL. 

 

V-4 COMPARAISON DE PERFORMANCES DES PROCÉDÉS D’OXYDATION 

AVANCÉE 

 Afin de comparer les performances des différents procédés d’oxydation avancée 

(oxydation anodique, photo-Fenton, électro-Fenton avec électrode de Pt et électro-Fenton 

avec électrode de BDD), les expériences ont été réalisées à pH 3 et selon les conditions 

décrites dans le tableau V-1. 

 

Tableau V-1. Conditions opératoires des différents procédés 

 

Procédés [H2O2] × 10
-3

 

(mol.L
-1

) 

[Fe
3+

] × 10
-3

 

(mol L
-1

) 

V (mL) I (mA) 

Photo-Fenton 100 1 1400 - 

Oxydation anodique - - 250 300 

Electro-Fenton (Pt) - 0,1 250 300 

Electro-Fenton (BDD) - 0,1 250 300 
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V-4.1. Étude cinétique 

 La Figure V-6 montre l’évolution de la concentration des trois pesticides en fonction du 

temps de traitement des différents procédés d’oxydation avancée. Le tableau V-2 présente une 

comparaison du temps nécessaire pour la destruction totale des trois pesticides par les 

différents procédés d’oxydation avancée. Il en ressort que la disparition des pesticides est 

tellement rapide par le procédé photo-Fenton que nous n’avons pas pu suivre leurs cinétiques 

de disparition. L’efficacité élevée de ce procédé est due à l’introduction de H2O2 et Fe
3+

 dès le 

début du traitement et à l’irradiation par le rayonnement UV. Ces deux facteurs peuvent 

influencer de manière significative la production de radicaux 
•
OH [106,213]. 

 La dégradation des pesticides est très rapide par le procédé électro-Fenton (BDD), suivie 

par le procédé d’oxydation anodique. Le procédé électro-Fenton (Pt) est le plus lent. Le 

procédé électro-Fenton (BDD) est le procédé le plus performant, ceci est dû à la production 

d’une grande quantité des radicaux hydroxyles dans le milieu selon la réaction I-13 et à la 

surface de l’anode (BDD) selon la réaction V-4 qui est due à la haute surtension d’oxygène du 

BDD, ce qui provoque une augmentation de la vitesse de dégradation des pesticides [214]. 

 L’utilisation d’une électrode de BDD comme anode dans le procédé électro-Fenton 

permet de réduire de 30% le temps nécessaire à l’élimination totale des pesticides par 

comparaison au procédé d’oxydation anodique. L’électrode de BDD permet la réduction de 

70% de la durée de de traitement pour la destruction totale par comparaison avec l’électrode 

de Pt utilisée comme anode dans le procédé électro-Fenton. Le chlortoluron se dégrade en 

premier et le bentazone en dernier pour les différents procédés.  
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Figure V-6. Cinétiques de disparition du mélange de pesticides par les procédés d’oxydation avancée. 

(A) chlortoluron, (B) carbofurane et (C) bentazone). Electro-Fenton avec anode Pt (), oxydation 

anodique (■), électro-Fenton avec anode BDD) (▲). [Chlortoluron]0 =  [Carbofuran]0 = [Bentazon]0 = 

0.125 × 10-3 mol L-1, I = 300 mA, pH = 3, V = 250 mL. 
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Tableau V-2. Comparaison des temps nécessaires à la destruction totale et les constantes 

apparentes des trois pesticides par les différents procédés d’oxydation avancée 

électrochimiques. I = 300 mA, [chlortoluron]0 = [carbofurane]0 = [bentazone]0 = 0,125 × 10-3 

mol L-1. 

 

Procédés  Chlortoluron Carbofurane Bentazone 

Oxydation 

anodique 

t (min) 90 120 150 

kapp (min
-1

) 0,029 0,025 0,019 

R
2 
 0,99 0,97 0,96 

Électro-Fenton 

(Pt) 

t (min) 120 150 180 

kapp (min
-1

) 0,019 0,016 0,012 

R
2
 (%) 0,97 0,97 0,97 

Électro-Fenton 

(BDD) 

t (min) 70 80 90 

kapp (min
-1

) 0,054 0,04 0,035 

R
2
 0,99 0,99 0,98 

Photo-Fenton t (min) - - - 

 

V-4.2. Étude la minéralisation 

 Toutes les solutions traitées par l’anode BDD restent incolores alors que ceux traitées 

avec l’anode Pt change de couleurs et deviennent jaunâtres. Cette coloration est due 

probablement à la production de composées solubles polyaromatiques en concentration 

importante qui vont subir une ouverture du cycle aromatiques ultérieurement. Ces composés 

colorés ne s’accumulent pas dans les solutions lors des traitements utilisant le BDD comme 

anode car ils sont rapidement détruits [123]. 

 La figure V-7 et le tableau V-2 montrent que pour le procédé photo-Fenton, la vitesse de 

minéralisation du mélange de pesticides est très rapide et devient presque constante au-delà de 

120 min ce qui est dû à la résistance de quelques acides carboxyliques [215]. Quant aux  

procédés électrochimiques, le taux d’abattement augmente régulièrement en fonction du 

temps de traitement jusqu’à 240 min, au-delà l’évolution du TOC devient faible à cause de la 

minéralisation très lente des acides carboxyliques restants [212]. Dans les conditions de nos 

expériences et pour les solutions synthétiques du mélange de pesticides, la comparaison de 

performances de différents procédés semble favoriser le procédé photo-Fenton et electro-

Fenton (BDD). Ceci est dû à la combinaison du réactif de Fenton avec l’électrode de BDD 

(procédé électro-Fenton avec l’anode BDD), et avec l’irradiation UV (procédé photo-Fenton). 
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Cependant le coût total exprimé en euro ou en dinar est nettement plus élevé dans le cas du 

procédé photo-Fenton (tableau V-3). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure V-7. Minéralisation du mélange de pesticides par les procédés d’oxydation avancée. Oxydation 

anodique (), électro-Fenton (BDD), (■) électro-Fenton (Pt) (▲) et photo-Fenton (×). [Chlortoluron]0 =  

[Carbofuran]0 = [Bentazon]0 = 0.125 × 10-3 mol L-1, pH = 3. 

 

 

Tableau V-3. Comparaison de performance de minéralisation du mélange de pesticides par 

les différents procédés et calcul du coût. I = 300 mA, [chlortoluron]0 = [carbofurane]0 = 

[bentazone]0 = 0,125 × 10-3 mol L-1. 

 

Procédés 

[H2O2] × 10
-3

 

(mol L
-1

) 

[Fe
3+

] × 10
-3

 

(mol L
-1

) Prix / m
3
 120 min 240 min 480 min 

Electro-Fenton 

(Pt) 

 

50 

 

1 

Euro 41,10 42,00 43,76 

Dinar 75.30 76.48 78.86 

Electro-Fenton 

(BDD) 

 

- 

 

0,1 

Euro 42,87 45,54 50,86 

Dinar 77.67 81.24 88.38 

Oxydation 

anodique 

 

- 

 

- 

Euro 42,44 45,11 50,44 

Dinar 76.88 80.45 87.59 

Photo-Fenton 

 

- 

 

0,1 

Euro 77,37 83,10 94,51 

Dinar 139.71 147.37 162.68 
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V-4.3. Identification et suivi des ions inorganiques 

 La Figure V-8 montre qu’il n’y a pas de formation d’ions nitrate pour le procédé 

d’oxydation anodique ni pour le procédé électro-Fenton (BDD). Par contre, les ions 

ammonium atteignent approximativement leur valeur stœchiométrique (≈ 99% d’ammonium 

pour le procédé électro-Fenton (BDD) et 97% pour l’oxydation anodique) contenue 

initialement dans les molécules mères, au bout de 480 min de traitement. Par contre, la 

production des ions ammonium est nettement élevée par rapport aux ions nitrate pour le 

procédé électro-Fenton et photo-Fenton. Le bilan de matière d'azote a atteint une valeur de 77 

et 33% d'azote organique initial du mélange de pesticides respectivement pour le procédé 

électro-Fenton et photo-Fenton, après 8 heures de traitement. 

 Pour tous les procédés, la libération des ions chlorure est plus rapide que tous les autres 

ions. La concentration des ions chlorure libérés lors du traitement atteint approximativement 

sa valeur stoechiométrique (≈ 99% du chlore contenu initialement dans la molécule mère) au 

bout de 45 min et 90 min respectivement pour l’électro-Fenton (BDD) et l’oxydation 

anodique. Au-delà, la concentration diminue progressivement au cours du traitement. D’après 

Kraft et al. [216], cette diminution est due à l’oxydation des ions chlorures en Cl2 au niveau 

de l’électrode BDD. Pour le  photo-Fenton et électro-Fenton (Pt), la libération du chlorure est 

rapide au début et devient lente vers la fin du traitement. Les ions chlorure atteignent 

approximativement leur valeur stœchiométrique (≈ 99% d’ammonium pour le procédé 

électro-Fenton (Pt) et 93% pour le procédé photo-Fenton). 

 Quant aux ions sulfate, leurs libérations est progressive au cours du traitement et se fait 

simultanément avec celles des ions ammonium. Pour le procédé photo-Fenton et électro-

Fenton (BDD), la libération des ions sulfate est très rapide jusqu’à 120 min, au-delà, 

l’évolution devient lente alors que pour l’oxydation anodique et l’électro-Fenton (Pt), la 

libération se fait progressivement tout le long du traitement. Au bout de 480 min, les ions 

sulfate atteignent leurs valeurs stœchiométriques (≈ 100% pour tous les procédés). 
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Figure V-8. Évolution des ions inorganiques au cours du traitement du mélange de pesticides. (A) 

ammoniums, (B) nitrates, (C) chlorures et (D) sulfates. Électro-Fenton (BDD) (), oxydation anodique, 

(■) électro-Fenton (Pt) (▲) et photo-Fenton (×). [Chlortoluron]0 = [Carbofuran]0 = [Bentazon]0 = 0.125 × 

10-3 mol L-1, pH = 3. 

 

V-5 CONCLUSION 

 Les résultats obtenus montrent que les solutions aqueuses contenant différents pesticides 

peuvent être dégradées de façon efficace par le système UV/H2O2/Fe
3+

. En effet, pour tous les 

rapports de [H2O2]/[Fe
3+

] étudiés, la dégradation de la matière organique intervient en moins 

de 15 min de traitement. En dehors de la réaction I-31, le rendement du système photo-Fenton 

est accéléré par l’apport supplémentaire de Fe
2+

 provenant des réactions II-25 et II-26. 

Pendant que la photolyse de complexes Fe(OH)
2+

 produit un apport supplémentaire de 

radicaux hydroxyles, les réactions de transfert de charges ligand-métal provoquent une 

diminution du COT contenu dans le système.  

 La concentration en polluant organique et le rapport des réactifs R = [H2O2]/[Fe
3+

] 

influe fortement sur l’efficacité du procédé photo-Fenton. La valeur optimale est propre à 

chaque solution à traiter, mais au-delà d’un rapport supérieur à 50 (50/1) pour une solution de 

0,05 × 10
-3

 mol L
-1

 pour chaque pesticide et un rapport supérieurs à 100 (100/1) pour une 
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solution de 0,125 mM, l’efficacité de la dégradation diminue en raison de la consommation de 

radicaux 
•
OH par le peroxyde d’hydrogène en excès [217]. Cette valeur est en parfait accord 

avec nos résultats. Par conséquent, sur le plan pratique, il faut veiller à ce que ni la quantité de 

Fe
3+

, ni celle de H2O2 ne soit un facteur limitant pendant le traitement. Des valeurs optimales 

doivent être requises pour obtenir un meilleur rendement de minéralisation et diminuer le coût 

des réactifs à utiliser.  

 Une comparaison des performances des différents procédés étudiés montre que le 

procédé photo-Fenton permet de détruire totalement les trois pesticides dès le déclanchement 

de la photolyse. Mais ce procédé présente l’inconvénient de l’ajout de H2O2 dès le début de 

l’expèrience ainsi que l’efficacité et la durée de vie de la lampe limitée. Quant au procédé 

électro-Fenton (BDD), oxydation anodique et électro-Fenton (Pt), ils permettent de détruire 

totalement tous les pesticides au bout de 90, 150 et 180 min respectivement. L’inconvénient 

des deux premiers procédés est l’utilisation de l’éléectrodes BDD qui ne peut pas être utilisé à 

l’echelle industrielle à cause de son côut élévé. Quant au procédé électro-Fenton, il présente 

l’inconvénient de la diminution de l’efficacité du courant au cours du traitement, ainsi que le 

recyclage des ions ferriques en fin d’expérience. Les quatre procédés permettent d’atteindre 

des taux de minéralisation supérieurs à 93%. La vitesse de minéralisation du mélange est 

rapide par le procédé photo-Fenton suivi du procédé électro-Fenton (BDD). Du point de vue 

de coût de fonctionnement, le procédé électro-Fenton (BDD) semble être favorisé avec un 

faible coût de l’ordre de 88 dinars.  

 

 

 
 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

CONCLUSION GÉNÉRALE



Thèse de Doctorat  Conclusion Générale 

 119 

 Cette étude s’inscrit dans le cadre général de la dépollution d’eaux résiduaires. Elle a eu 

pour objectif d’étudier et de comparer les performances de différents procédés d’oxydation 

avancée à savoir : le procédé électro-Fenton (avec l’anode Pt et BDD), l’oxydation anodique, 

le photo-Fenton et le plasma d’air humide pour la minéralisation de polluants organiques.  

 Ces procédés ont été appliqués à la dégradation et à la minéralisation des solutions 

aqueuses chargées de pesticides. La dégradation est effectuée par l’action des radicaux 

hydroxyles sur les composés organiques. Ces radicaux sont capables de dégrader la quasi-

totalité des polluants organiques et persistants à cause de leur pouvoir oxydant très élevé (E° 

= 2,70 V/ESH) et de leur non sélectivité vis-à-vis de ces derniers. Au cours de ce travail, 

l’étude a porté sur les solutions synthétiques dans l’eau pure et dans l’eau de robinet de 

chlortoluron, carbofurane et bentazone avec des concentrations initiales variant de 0,05 à 0,2 

× 10
-3

 mol.L
-1

. 

 

 La présence d'espèces réactives tel que NO, NO2, N2O4, N2O5, NO2
-
, NO3

-
, H3O

+
, HNO3 

et HNO2 dans le plasma d'air humide à décharge glissante a permis de mettre en évidence le 

caractére acide du plasma. Également, la présence d'espèces réactives oxydantes telles que 

•
OH, HO2

•
, H2O2, O3, O, dans le plasma d'air humide a permis d’oxyder le chlortoluron, 

évalué par analyse CLHP avec un taux de disparition de 45%. La combinaison entre le réactif 

de Fenton (Fe
2+

, H2O2) et la catalyse hétérogéne (UV/TiO2) a permis une amélioration 

considérable de l’oxydation du chlortoluron en passant à 96%. 

 Le suivi de la minéralisation du chlortoluron par plasma d’air a été fait par analyse du 

COT. Le taux d’abattement du COT obtenu au bout de 10 h de traitement est de l’ordre de 

54%.  

 L’étude des divers paramètres (intensité du courant, concentration initiale du 

chlortoluron et temps d’électrolyse) succepltibles d’influencer la disparition du chlortoluron 

par le procédé électro-Fenton, a été réalisée par la mise en œuvre d’un plan factoriel complet. 

Au cours de cette étude nous avons montré que la concentration du chlortoluron et l’intensité 

du courant ont une grande influence sur l’oxydation du chlortoluron (avec une contribution 

totale de 94%). De ce fait, la cinétique de disparition est largement influencée par les 

paramètres expérimentaux. Les valeurs des constantes de vitesse absolues sont déterminées 

par la technique de «cinétique compétitive» à l’aide d’un composé de référence (acide 

benzoique) dont la constante de réaction avec les 
•
OH est bien connue. Les valeurs de (4,92 ± 

0,19) × 10
9
; (3.24 ± 0.16) × 10

9
 et (2.63 ± 0.10) × 10

9
 mol

-1.
L s

-1
 ont été trouvées pour le 

chlortoluron, le carbofurane et le bentazone respectivement. Ces valeurs démontrent que ces 
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pesticides sont très réactifs vis-à-vis des radicaux hydroxyles. L’étude de la toxicité des trois 

pesticides a montré la formation de produits plus toxique que le produit initial lui même suite 

à leurs électrolyses. 

 

 L’utilisation de la méthodologie de la recherche expérimentale (matrice de Doehlert) a 

permis d’établir les conditions optimales de minéralisation, tout en réduisant au minimum le 

nombre d’expériences à réaliser. L’application de la matrice de Deohlert à l’optimisation des 

conditions de minéralisation du chlortoluron a conduit à retenir les conditions optimales 

suivantes :  

 [Chlortoluron] = 0,125 × 10
-3

 mol L
-1

; 

 I = 300 mA; 

 t = 8 h. 

 Ces conditions ont permis d’obtenir un abattement du COT de 98, 94 et 92 % 

respectivement pour le chlortoluron, le carbofurane et le bentazone pour une durée de 8 

heures de traitement. Á la fin de cette durée d’électrolyse, les solutions renferment toujours 

une faible concentration des acides carboxyliques. L’analyse qualitative/quantitative par 

CLHP a permis d’identifier l’acide glyoxilique, malonique, acétique et oxalique pour le 

chlortoluron, l’acide glyoxilique, malonique, formique et oxalique pour le carbofurane et le 

bentazone. L’acide oxalique, s’accumule dans le milieu, puisqu’il forme un complexes 

oxalato-ferriques difficilement minéralisables par les radicaux hydroxyles. La minéralisation 

des pesticides implique leur conversion en dioxyde de carbone, l’eau et des ions minéraux tels 

que chlorures, nitrates et ammoniums pour le chlortoluron, nitrates et ammoniums pour le 

carbofurane et sulfates, ammoniums et nitrates pour le bentazone. 

 

 L’étude de dépollution des solutions de pesticides par le procédé photo-Fenton (système 

UV/Fe
3+

/H2O2) montre que le taux de minéralisation augmente avec l’augmentation des doses 

des réactifs et de la concentration du polluant organique. La valeur optimale du rapport des 

réactifs R = [H2O2]/[Fe
3+

] est de l’ordre de 100 (100/1) pour une solution de 0.125 × 10
-3

 mol 

L
-1

 de chaque pesticide. 

 

 La comparaison des performances des différents procédés d’oxydation avancés pour la 

minéralisation du mélange de trois pesticides dans l’eau de robinet montre que les procédés 

photo-Fenton et électro-Fenton (BDD) permettent une minéralisation rapide des pesticides. 

Ces résultats peuvent être expliqués par : 
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 la photoréduction du fer ferrique qui permet d’engendrer les radicaux supplémentaires 

en régénérant en même temps les ions ferreux nécessaires pour la réaction de Fenton 

(catalyse homogène), et d’autre part, une production directe des radicaux hydroxyles 

par photolyse de H2O2 (procédé photo-Fenton); 

 la production d’une grande quantité de radicaux 
•
OH dans le milieu par la réaction de 

Fenton et à la surface de l’anode (BDD) due à la haute surtension d’oxygène du BDD, 

ce qui provoque une augmentation de la vitesse de dégradation des pesticides. 

 

 En prespectives, pour amèliorer les performances du plasma d’air humide, nous 

proposons d’améliorer le réacteur en utilsant à la place d’un réacteur ouvert, un réacteur 

fermé. En plus, nous allons augmenter le contact entre le plasma et l’échantillon en injectant 

l’échantillon directement dans le plasma au même temps que l’air humide. 

 Également, nous allons essayer d’identifer et de suivre les intermédiaires aromatiques 

formés suite à la dégradation du chlortoluron par électro-Fenton et ceci par analyse CLHP-

MS. 
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Annexe I : Toxicologie et écotoxicologie 

 

 Connaître le devenir des pesticides après leur épandage en zone agricole est une 

nécessité car la pollution engendrée par ces matières actives peut avoir des conséquences 

graves sur la santé humaine et l’environnement. L’ensemble de la communauté scientifique 

s’accorde sur le danger et la nocivité des produits phytosanitaires et de leurs métabolites sur 

l’environnement. La contamination s’effectue à tous les niveaux: de l’air à l’eau en passant 

par les aliments. Par rapport aux polluants dits «classiques» comme l’ozone O3 ou NO2, il 

n’existe pas de surveillance systématique de la contamination en pesticides de l’air. Il n’existe 

pas non plus d’ailleurs, de normes de sécurité fixant une concentration limite de pesticides 

dans l’air.  

 

 I-4.2.1 Impact sur l’homme 

 L’homme et les animaux en général, absorbent les pesticides et leurs produits dérivés 

via la nourriture, l’eau, l’air respiré ou par contact avec la peau ou les cuticules. Les 

agriculteurs et les ouvriers qui préparent les mélanges et réalisent les traitements ont plus de 

risque que le reste de la population d’être atteints par contact de la peau ou par inhalation.  

 Il s’est également avéré que des produits de dégradation des pesticides peuvent être 

aussi toxiques, ou même plus toxiques, que la molécule d’origine. 

 

 Impact sur l’environnement : écotoxicologie 

 Comparée à la toxicité humaine, la nocivité pour les espèces environnementales passe 

souvent au second plan. Or, de l’utilisation accumulée des pesticides, il résulte une 

dégradation lente et progressive de la biodiversité des sols agricoles qui peuvent être assimilés 

plus à des systèmes artificialisés dévolus à une culture intensive qu’à des écosystèmes 

terrestres naturels.  

 Ainsi, les produits phytosanitaires parviennent jusqu’au sol et touchent bactéries, 

champignons, algues, vers de terre et insectes. Ces dégradations cumulées ont un effet nocif 

sur la fertilité du sol. Les pesticides et plus particulièrement les insecticides sont également 

dangereux pour les prédateurs, parasites et compétiteurs des ravageurs cibles. Des études ont 

montré que l’emploi massif de pesticides conduit en général à la diminution des effectifs 

d’insectes et autres invertébrés.  

 Bien que la plupart des traitements soient appliqués sur les parties aériennes des plantes, 

une bonne partie du produit atteint toujours le sol. Durant les périodes pluvieuses, les 
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pesticides présents sur les plantes ou adsorbés sur les particules du sol, peuvent rejoindre les 

écosystèmes aquatiques par l’intermédiaire des phénomènes de ruissellement et par 

conséquent impliquer une pollution des eaux des nappes phréatiques. Les propriétés 

phytotoxiques des pesticides peuvent également détruire le phytoplancton du milieu et briser 

ainsi la chaîne trophique, cette microflore étant essentielle au maintien de la fertilité. 

 La faune des milieux aquatiques n’est pas non plus épargnée. En effet, des 

concentrations importantes en lindane ont été retrouvées dans des tissus d’anguilles pêchées 

dans la réserve naturelle de la Camargue impliquant la mortalité des poissons. 
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Annexe II : Matrices de Doehlert 

 

I- INTRODUCTION 

 Les matrices d’expériences proposées ici sont appelées « réseaux uniformes de 

Doehlert ». Elles possèdent plusieurs propriétés : 

 

 Distribution uniforme des points expérimentaux 

 Ces matrices d’expériences présentent une distribution uniforme des points 

expérimentaux dans l’espace des variables codées. Les points sont disposés suivant un réseau 

rhombique. Les réseaux uniformes sont particulièrement utiles lorsqu’on veut couvrir un 

domaine expérimental, de forme quelconque, d’un ensemble de points distribués 

uniformément, pour explorer la totalité du domaine (bornes et intérieurs) sans proposer de 

modèle a priori représentant la réponse. La densité de points sera déterminée par la taille de la 

maille initiale. 

 

 Extension du réseau dans le domaine expérimental 

 A la lumière des résultats obtenus, on pourra en effet chercher à explorer un domaine 

voisin, en réutilisant les points du réseau limitrophes de la nouvelle zone à explorer. De plus, 

dans une région particulière, le réseau pourra être resserré, par exemple en divisant la taille de 

la maille initiale par 2, afin de préciser la connaissance en cet endroit.  

 

 Extension des variables étudiées 

 Il est toujours possible d’ajouter de nouvelles variables à étudier sans que la matrice ne 

perde de sa qualité. 

 

 Nombre d’expérience peu élevé 

 Le nombre de points distincts N d’un réseau uniforme pour un nombre de facteurs k 

donné est : N = k
2
 + k + 1. 

 

 Nombre de niveaux des variables différents 

 Une qualité intéressante de ces matrices d’expériences est le nombre de niveaux 

distenct pris par chacune des variables. On démontre que la première variable est à 5 niveaux, 

la dernière est à 3 niveaux et toutes les autres (sauf pour k = 2) sont à 7 niveaux. En effet, les 

contraintes d’une expérimentation peuvent amener par exemple, à donner à une ou plusieurs 
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variables le moins de niveaux possibles. D’autres, au contraire, imposent que les variables 

aient autant de niveaux qu’il y a d’expériences. Pour résoudre ces deux problèmes, nous 

avons la possibilité de faire subir des rotations aux matrices d’expériences au moyen de 

matrices de rotation générées à partir des matrices d’Hadamard. 

 

II- CONSTRUCTION 

 Les réseaux uniformes de DOEHLERT sont générés à partir d’un simplexe. 

 

 Obtention du réseau 

 K = 2 

 Les coordonnées du de la matrice initiale sont : 

N° X1 X2 

(1) 0,000 0,000 

(2) 1,000 0,000 

(3) 0,500 0,866 

 

 Pour construire la matrice d’expériences du réseau uniforme, il faut, pour chaque 

variable soustraire successivement les coordonnées de chaque point à tous les autres. Bien 

entendu, il est inutile de soustraire les coordonnées du point (0,….,0) aux autres puisque les 

points restent inchangés. 

N° X1 X2 Obtenu par 

(1) 0,000 0,000  

(2) 1,000 0,000  

(3) 0,500 0,866  

(4) 

(5) 

(6) 

(7) 

-1,000 

0,500 

-0,500 

-0,500 

0,000 

-0,866 

-0,866 

0,866 

(1) - (2) 

(1) - (3) 

(2) - (3) 

(3) - (2) 
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 Cette matrice d’expériences permet le calcul des cœfficients d’un modèle de surface de 

réponse de degré 2. 

 

 K = 3 

 Les coordonnées du de la matrice initiale sont : 

N° X1 X2 X3 

(1) 0,000 0,000 0,000 

(2) 1,000 0,000 0,000 

(3) 0,500 0,866 0,000 

(4) -1,000 0,000 0,000 

 

 La matrice d’expérience de réseau uniforme est : 

N° X1 X2 X3 Obtenu par 

(1) 0,000 0,000 0,000  

(2) 1,000 0,000 0,000  

(3) 0,500 0,866 0,000  

(4) 

(5) 

(6) 

(7) 

(8) 

(9) 

(10) 

(11) 

(12) 

(13) 

-1,000 

-0,500 

0,500 

-0,500 

0,500 

-0,500 

0,500 

0,000 

-0,500 

0,000 

0,000 

-0,866 

-0,866 

0,866 

0,289 

-0,289 

-0,289 

0,577 

0,289 

-0,577 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,816 

-0,816 

-0,816 

-0,816 

0,816 

0,816 

 

(1) - (2) 

(1) - (3) 

(1) - (4) 

(2) - (3) 

(3) - (2) 

(2) - (4) 

(3) - (4) 

(3) - (2) 

(4) - (2) 
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 Comme on peut le remarquer, la figure géométrique engendrée par les 12 sommets (à 

l’exclusion du point (1)) est un cube octaédre qui peut être obtenu en joignant les milieux des 

arrêtes d’un cube.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

II- PROPRIETES 

III-1 Extension du réseau 

 Comme nous l’avons mentionné précédemment, une des caractéristiques importantes 

des réseaux uniformes de Doehlert est de permettre une démarche séquentielle dans l’étude 

d’une surface de réponse du deuxième degré. En effet, contrairement à toutes les autres 

matrices connues il est facile de construire autour d’un des points du réseau, un nouvel 

hypercuboctaèdre qui utilise une partie des points déjà effectués. 

 Nous illustrons cette propriété intéressante dans le cas de k = 2. Rappelons la matrice 

d’expérience initiale : 
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N° X1 X2 

(1) 0,000 0,000 

(2) 1,000 0,000 

(3) 0,500 0,866 

(4) 

(5) 

(6) 

(7) 

-1,000 

0,500 

-0,500 

-0,500 

0,000 

-0,866 

-0,866 

0,866 

 

 Supposons que nous voulons construire une nouvelle matrice autour du point (7), 

considéré maintenant comme origine. La matrice (exprimée dans le 1
er

 axe système d’axes) 

devient : 

N° X1 X2 

(7) -0,500 0,866 

(3) 0,500 0,866 

(8) 0,000 1,732 

(9) 

(4) 

(1) 

(10) 

-1,500 

-1,000 

0,000 

-1,000 

0,866 

0,000 

0,000 

1,732 

 

 Les points signalés par un (●) sont communs à l’ancienne et à la nouvelle matrice. Il 

n’est donc nécessaire d’ajouter que 3 nouveaux points, de coordonnées : 

N° X1 X2 

(8) 0,000 1,732 

(9) 

(10) 

-1,500 

-1,000 

0,866 

1,732 

  

 Les points se répartissent alors dans le plan de la façon suivante (par rapport au nouveau 

centre : le point (7)). 

● 

● 

● 

● 

● 

● 

 

 

● 

● 

● 

● 
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III-2 Augmentation du nombre de facteurs en cours d’étude 

 Considérons la matrice d’expériences présentée pour k =2. L’utilisation d’une telle 

matrice suppose que les autres facteurs qui peuvent exister sont gardés constants, à une valeur 

moyenne que nous pourrons considérer comme égale à zéro (pour la variable centrée réduite 

correspondante). Après l’étude des deux variables, nous pouvons désirer inclure l’étude de 

l’un des facteurs maintenus constants. Nous pouvons alors envisager deux démarches : 

 construire une nouvelle matrice d’expérience comprenant 13 expériences, 

 ajouter des expériences à la matrice d’expériences précédente de façon à utiliser au 

mieux les informations déjà obtenues. 

 

 Etudions la deuxième démarche : examinons le réseau uniforme pour k = 3 (après avoir 

réarrangé les lignes). 
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N° X1 X2 X3 

(1) 0,000 0,000 0,000 

(2) 1,000 0,000 0,000 

(3) 0,500 0,866 0,000 

(4) 

(5) 

(6) 

(7) 

(8) 

(9) 

(10) 

(11) 

(12) 

(13) 

-1,000 

-0,500 

0,500 

-0,500 

0,500 

-0,500 

0,500 

0,000 

-0,500 

0,000 

0,000 

-0,866 

-0,866 

0,866 

0,289 

-0,289 

-0,289 

0,577 

0,289 

-0,577 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,816 

-0,816 

-0,816 

-0,816 

0,816 

0,816 

 

 Nous remarquons que les 7 premiers points des 13 points sont ceux de la matrice pour 

k=2. Il n’y a donc que 6 points à ajouter pour passer de k = 2 à k = 3. en effet, sur la figure 

représentant la répartition des points pour k = 3, il est clair que les 7 points de la matrice pour 

k = 2 sont les sommets et le centre de l’hexagone (1), (2), (3), (5), (6), (8), (11) qui se trouvent 

dans le plan (X1, X2) et il suffit d’ajouter 3 points (4), (12) et (13) dans le plan X3 = 0,816 et 3 

points (7), (9), (10) dans le plan X3 = -0,816. Pour pouvoir utiliser cette propriété, il est donc 

nécessaire de ne pas fixer les facteurs non étudiés à des valeurs extrêmes. 

 

IV- MATRICE D’EXPERIENCES 

 Le tableau ci-dessous donne les différentes matrices d’expériences jusqu’à k = 5. Pour 

toute valeur de k < 5, il suffit d’isoler la sous-matrice correspondante encadrée d’un double 

trait. 
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N° X1 X2 X3 X4 X5 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 

19 

20 

21 

22 

23 

24 

25 

26 

27 

28 

29 

30 

31 

0,000 

1,000 

0,500 

-1,000 

-0,500 

0,500 

-0,500 

0,500 

-0,500 

0,500 

0,000 

-0,500 

0,000 

0,500 

-0,500 

0,500 

0,000 

0,000 

-0,500 

0,000 

0,000 

0,500 

-0,500 

0,500 

0,000 

0,000 

0,000 

-0,500 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,866 

0,000 

-0,866 

-0,866 

0,866 

0,289 

-0,289 

-0,289 

0,577 

0,289 

-0,577 

0,289 

-0,289 

-0,289 

0,577 

0,000 

0,289 

-0,577 

0,000 

0,289 

-0,289 

-0,289 

0,577 

0,000 

0,000 

0,289 

-0,577 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,816 

-0,816 

-0,816 

-0,816 

0,816 

0,816 

0,204 

-0,204 

-0,204 

-0,204 

0,612 

0,204 

0,204 

-0,612 

0,204 

-0,204 

-0,204 

-0,204 

0,612 

0,000 

0,204 

0,204 

-0,612 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,791 

-0,791 

-0,791 

-0,791 

-0,791 

0,791 

0,791 

0,791 

0,158 

-0,158 

-0,158 

-0,158 

-0,158 

0,633 

0,158 

0,158 

0,158 

-0,633 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,000 

0,775 

-0,775 

-0,775 

-0,775 

-0,775 

-0,775 

0,775 

0,775 

0,775 

0,755 
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Annexe III : Montage d’une Décharge glissante 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

   

 

 


