Chapitre IV                                                                                  Adsorption des ions cuivriques

CHAPITRE   IV
RECUPERATION DU CUIVRE (II) PAR LES 
HALLOYSITES INTERCALEES 

IV.1 INTRODUCTION 
Les activités industrielles sont à l’origine de rejets polluants continus ou discontinus d’une extrême diversité, parmi lesquels figurent les métaux lourds. Ces derniers proviennent de différentes industries: peintures, pigments, mines, batteries, pesticides… Les métaux lourds, à l’instar du cuivre, ne sont pas biodégradables et tendent même à s’accumuler dans les organismes vivants. Il a été montré que le cuivre se fixe sur le foie, le pancréas, la peau, le cerveau et le myocarde, conduisant ainsi à la maladie de Wilson [1]. Une concentration élevée en Cu2+ met en danger la croissance des animaux aquatiques, des plantes et entrave l’autoépuration des eaux [2]. Une valeur limite de 1,3 mg/L a été de ce fait recommandée par l’agence U.S. EPA (Agence de Protection de l’Environnement, USA) en 1991, dans les eaux de boissons [1]. 
Différentes techniques ont été employées pour éliminer les métaux lourds, telles que la précipitation électrochimique, échange ionique, phytoextraction, ultrafiltration, séparation membranaire … [3]. Chacune de ces méthodes recèle des insuffisances. Un inconvénient important de la précipitation est la production de boues. L'échange ionique est considéré comme étant une meilleure alternative, mais coûteuse économiquement. L’adsorption demeure l’un des procédés les plus utilisés pour éliminer ces polluants, car elle est facile à mettre en œuvre et peu onéreuse.
Le cuivre (II) a été adsorbé par le charbon actif en raison de sa capacité d’élimination et de sa surface spécifique importante; cependant son coût élevé restreint son utilisation. Dès lors, les recherches se sont orientées vers des matériaux peu coûteux tels que: le sucre de bagasse [4], le xanthate d'amidon [5], la sciure des sylvestris de pinus [6], la chitosan [7], la bentonite [8], les pneus usés [9]… Au fil des recherches, les argiles modifiées se sont imposées comme étant des adsorbants appropriés à cause de leurs bas prix et de leur haute efficacité [10]. 
Le but de cette étude est d’examiner la possibilité d’utiliser les halloysites intercalées par les acétates, en vue de récupérer le cuivre (II) à partir de phase aqueuse. Différents paramètres sont considérés tels que le pH de la solution, le ratio solide/solution, la concentration et la température. Le travail entrepris consiste en une étude cinétique, une modélisation des isothermes d’adsorption ainsi qu’une étude thermodynamique.       
IV.2 RECUPERATION DES IONS CUIVRIQUES 

IV.2.1 Conditions opératoires
Pour chaque expérience d’adsorption, réalisée via un procédé de bain thermostaté, 0,05 g de matériau sont mélangés avec 20 mL de solution de sulfate de cuivre (CuSO4, 5H2O) à pH = 6 et à la concentration désirée. La fluctuation de températures dans le bain est ± 0,5 K. L’équilibre est atteint au bout de 2 heures. Par la suite, le mélange est filtré et centrifugé. La quantité d’ions cuivriques adsorbée est déterminée par différence entre les concentrations initiale et finale, à 630 nm.
Ces différents paramètres ont été considérés suite à une optimisation du pH, du ratio  solide/solution et du temps de contact. Le tableau IV.1 regroupe l’ensemble des conditions opératoires.
La quantité adsorbée à l’équilibre (mg) par unité de masse d’adsorbant (g), est donnée par la relation suivante :


Qe = ( Ci – Ce ).V/ M
(IV.1)
Où   Ci: Concentration initiale des ions cuivriques (mg/L)

       Ce: Concentration des ions cuivriques à l’équilibre (mg/L)

        V: Volume de la solution (L)

        M: Quantité d’adsorbant (g)

 Pour l’étude cinétique, Qe et Ce ont été remplacés par Qt et Ct, respectivement, avec: 
        Qt: Quantité adsorbée à l’instant t (mg/g)
        Ct: Concentration à l’instant t (mg/L)
Tableau IV.1: conditions opératoires considérées 
	1 / Ratio solide/solution

	Temps de
contact  (h)
	Concentration  de l’adsorbat (mg/L)
	Concentration   de l’adsorbant (g/L)
	pH de
la solution
	Température

           (°C )

	2
	40
	  2,5

  5

  7,5

  10
	6
	25



	2 / pH

	      Temps

de contact  (h)
	Concentration de l’adsorbat (mg/L)
	Concentration  de l’adsorbant (g/L)
	pH de

la solution
	Température

(°C )

	2
	
40

	   2,5
	2

3

4
5

6
	25

	3 / Cinétique

	Temps de

contact (mn)
	Concentration  de l’adsorbat (mg/L)
	Concentration  de l’adsorbant (g/L)
	pH de la solution
	Température

        (°C )

	  3
	40
	     2,5
	6
	25

	  5
	
	
	
	

	10
	
	
	
	

	20
	
	
	
	

	            40
	
	
	
	

	60
	
	
	
	

	          120
	
	
	
	

	          240
	
	
	
	

	4 / Isothermes d’adsorption

	Temps de contact               (h)
	Concentration de l’adsorbat (mg/L)
	Concentration  de l’adsorbant (g/L)
	pH de la solution
	Température

         (°C)

	2
	10
20
40
            60
          100
          200
	    2,5
	6
	25

40

55

	Les adsorbants sont :

DTU (halloysite non intercalée)

D7J, D15J, D30J (halloysite intercalée par l’acétate de sodium à l’issue de 7, 15 et 30 jours, respectivement)

DPb15, DNH15 (halloysite intercalée à l’issue de 15 jours par les acétates de plomb et d’ammonium, respectivement)


IV.2.2 Choix de la longueur d’onde  

Le spectrophotomètre utilisé est un HACH DR 10/20. Le choix de la longueur d’onde a été effectué, suite à un balayage entre 560 nm et 650 nm (figure IV.1). L’évolution de la densité optique en fonction de la longueur d’onde a une allure  gaussienne dont le maximum se situe à 630 nm.
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IV.2.3 Obtention de la courbe d’étalonnage
Le cuivre (II) a été dosé à 630 nm. Les solutions étalons considérées sont: 10, 20, 40, 100 et 200 mg/L. A 10 mL de chaque solution, nous avons ajouté l’équivalent en solution d’ammoniaque. Le complexe obtenu présente une coloration bleue [11]. Le tracé de la courbe d'étalonnage est représenté sur la figure IV.2. L’évolution de la densité optique est linéaire jusqu’à 200 mg/L, avec un coefficient de détermination, R2, égal à 0,998.   
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Figure IV.2: Courbe d’étalonnage établie à 630 nm

IV.3 INFLUENCE DES CONDITIONS OPERATOIRES 
IV.3.1 Effet du ratio solide/solution
L’influence du ratio solide/solution sur la capacité de récupération est illustrée sur les figures IV.3a,b.
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Nous constatons que la quantité adsorbée diminue au fur et à mesure que le ratio augmente. Ce résultat est en accord avec la bibliographie [12]. Le maximum est obtenu pour un ratio de 2,5 g/L. Ce dernier sera pris en considération pour la suite des travaux.
IV.3.2 Effet du pH
Les figures IV.4a,b montrent l’évolution de la quantité adsorbée à l’équilibre par chaque matériau en fonction du pH de la solution. La capacité de rétention est légèrement favorisée par l’augmentation du pH. Une différence d’environ 20% est à signaler entre les deux valeurs extrêmes, 2 et 6, pour l’ensemble des échantillons. Quelque soit le pH, la quantité adsorbée par les solides intercalés par l’acétate de sodium suit la séquence (figure IV.4a) :
D30J > D15J > D7J > halloysite non intercalée
quant à la nature du cation, cette séquence devient (figure IV.4b):

    

D15J > DPb15 > DNH15 > halloysite non intercalée 
Les expériences ne peuvent être réalisées à pH > 6, à cause de la faible solubilité des cations Cu2+ et leur précipitation sous forme d’hydroxydes. Pour la suite de l’expérimentation, nous avons ajusté le pH des solutions à 6.
IV.4 CINETIQUE D’ADSORPTION

La cinétique d’adsorption, exprimée en terme de taux de rétention de soluté en fonction du temps de contact, est l’une des plus importantes caractéristiques définissant l’efficacité d’une adsorption [13]. La célérité avec laquelle l’équilibre thermodynamique est atteint est fonction de la vitesse de diffusion de l’adsorbat et de l’interaction adsorbat-adsorbant [14]. 
L’évolution de la quantité adsorbée en fonction du temps d’agitation est représentée sur les figures IV.5a,b. L’adsorption du cuivre (II) est très rapide au cours des dix premières minutes, pour l’ensemble des échantillons. Les courbes tendent par la suite vers un palier. L’équilibre est atteint à l’issue d’une heure de contact, car au-delà la variation n’est plus significative. De nombreux travaux, concernant la fixation de métaux lourds tels que le cadmium, le zinc, le plomb, le cuivre par les argiles, confortent nos résultats dans la mesure où l’adsorption est toujours très rapide lors des premières minutes [15, 16].
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Pour les halloysites intercalées par l’acétate de sodium (figure IV.5a), le cuivre s’adsorbe selon l’ordre:
D30J > D15J > D7J > halloysite non intercalée 
 Pour le reste des échantillons la séquence est (figure IV.5b):
       

D15J > DPb15 > DNH15 > halloysite non intercalée              
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Pour déterminer la vitesse et le mécanisme contrôlant le phénomène d’adsorption, plusieurs modèles cinétiques sont mis à contribution. 

IV.4.1 Modèle de pseudo-premier ordre
L’équation de pseudo-premier ordre ou équation cinétique de Lagergren [17] est basée sur la supposition que le taux de rétention d’un soluté, au cours du temps, est proportionnel à la différence entre la quantité adsorbée à l’équilibre et celle adsorbée à un instant t, soit:

dQt /dt  = k1 (Qe - Qt)
(IV.2)
   où  Qt = 0  à t = 0, l’équation  IV.2 peut être intégrée comme suit:

log (Qe - Qt) = log Qe - ( k1 .t / 2,303) 
(IV.3)
Qe: Quantité adsorbée à l’équilibre (mg/g)

Qt: Quantité adsorbée au temps t (mg/g)
k1:  Constante de vitesse de pseudo-premier ordre (min-1)
 t : Temps de contact (min) 
Si la cinétique d’adsorption suit le modèle de pseudo-premier ordre, le tracé de log(Qe-Qt) en fonction du temps est une droite de pente - k1/2,303. L’application du modèle est illustrée sur les figures IV.6a,b; les paramètres de linéarisation figurent dans le tableau IV.2.
Tableau IV.2: Paramètres cinétiques du pseudo-premier ordre

	Adsorbant
	Modèle de pseudo-premier ordre

	
	Qeexp(mg/g)
	Qecal (mg/g)
	K1(min-1)
	R2

	DTU
	16,0
	4,467
	0,0553
	0,773

	D7J
	17,4
	4,753
	0,0529
	0,758

	D15J
	25,1
	6,855
	0,0529
	0,744

	D30J
	30,9
	8,851
	0,0553
	0,782

	DPb15
	23,4
	6,442
	0,0575
	0,775

	DNH15
	18,8
	5,188
	0,0553
	0,769
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Nous constatons que ce modèle n’est pas en bonne adéquation avec nos résultats (figures IV.6a,b), car au lieu de droites nous obtenons des courbes. Une différence considérable existe entre les quantités adsorbées expérimentales, Qeexp, et calculées, Qecal (Tableau IV.2). L’évolution du coefficient de détermination confirme également la non validité de ce modèle.

IV.4.2  Modèle de pseudo-second ordre
Ho et McKay [18] ont représenté le modèle cinétique de pseudo-second ordre par l’équation:

dQt /dt  = k2 (Qe - Qt)2
(IV.4)
En intégrant l’équation IV.4 et en notant que Qt = 0 à t = 0, l’équation obtenue après réarrangement devient :      

t /Qt = (1/ k2.Qe2 ) + t / Qe
(IV.5)
où  k2 est la constante de vitesse de pseudo-second ordre (g /mg.min)
La vitesse initiale d’adsorption, h, à t → 0  est définie comme :


h = k2 . Qe2       
(IV.6)
h, Qe et k2 sont obtenus à partir de la pente et de l’ordonnée à l’origine du tracé linéaire         de t / Qt en fonction de t (figures IV.7a,b). Les paramètres sont présentés dans le tableau IV.3. 
Tableau IV.3: Paramètres cinétiques du modèle de pseudo-second ordre

	Adsorbant
	Modèle de pseudo-second ordre

	
	Qeexp(mg/g)
	Qecal (mg/g)
	h (mg/g.min)
	K2(g mg-1 min-1)
	R2

	DTU
	16,0
	16,39
	13,51
	0,0503
	0,9999

	D7J
	17,4
	17,54
	17,54
	0,0570
	0,9999

	D15J
	25,1
	25,64
	26,31
	0,0400
	0,9999

	D30J
	30,9
	31,25
	28,57
	0,0292
	0,9999

	DPb15
	23,4
	23,80
	22,22
	0,0392
	0,9999

	DNH15
	18,8
	19,23
	17,54
	0,0474
	0,9999
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Les résultats montrent que l’adsorption de cuivre (II) suit parfaitement le modèle de pseudo-second ordre. Les coefficients de détermination, R2, tendent vers 1. Ce modèle suggère que l’adsorption dépend du couple adsorbat-adsorbant. Il s’agit par ailleurs d’une physisorption quoique la contribution d’une chimisorption n’est pas à écarter [18]. 
En considérant la vitesse initiale d’adsorption, h, le solide D30J adsorbe très rapidement. Cette vitesse est respectivement 2 et 1,1 fois plus grande, comparativement à l’halloysite non intercalée et à D15J. Ce matériau pourrait ainsi se révéler très efficace quant à la dépollution des eaux usées, une fois mis en œuvre à grande échelle. Le temps de contact est, en effet, un paramètre primordial dans tout procédé industriel. 

IV.4.3  Modèle de diffusion intra-particulaire
Le  procédé d’adsorption à partir d’une solution aqueuse vers des solides poreux, passe par plusieurs étapes:
· transport dans la solution; 

· diffusion à travers le film liquide entourant la particule solide, connue sous le nom de diffusion externe ou diffusion de la couche limite;
· diffusion dans le liquide retenu dans le pore, connue sous le nom de diffusion interne ou diffusion intra-particulaire;
· adsorption ou désorption sur la surface intérieure des sites.
La première étape n’a aucun effet sur la limitation de vitesse, puisque les expériences sont réalisées sous forte agitation. Des études antérieures [19] ont montré que la dernière étape s’effectue très rapidement pour l’adsorption de molécules organiques dans des adsorbants poreux. En conséquence, les diffusions externe ou interne peuvent être des facteurs de contrôle de vitesse.
Pendant l’adsorption, le transfert de matière subit une série de résistances qui peuvent être externes, quand les molécules de soluté diffusent vers la surface externe des particules de l’adsorbant, à travers un film de soluté. Elles peuvent être aussi internes, lorsque les molécules de soluté diffusent vers les sites d’adsorption, à travers le liquide remplissant les pores. 

A partir de la seconde loi de Fick, Weber et Morris [20] ont indiqué que dans le cas où l’adsorption est influencée par la diffusion intra-particulaire, la rétention d'un adsorbat (Qt) varie linéairement avec t1/2, selon l’équation:


Qt = kid .t1/2 + l
(IV.7)
Où  kid  est la constante de vitesse de diffusion intra-particulaire (mg/g.min1/2) 
L’ordonnée à l’origine, l, renseigne sur l’épaisseur de la couche limite: une grande valeur de l correspond à une couche limite épaisse.  
Les résultats du modèle de diffusion intra-particulaire sont représentés sur les figures IV.8a,b et dans le tableau IV.4. Les tracés de la courbe: Qt= f (t1/2) ne sont pas linéaires et mettent en évidence trois tronçons bien distincts. Une première portion linéaire, suivie par une incurvation pour atteindre par la suite un plateau. Cette segmentation révèlerait l’existence de trois étapes successives d’adsorption. La première étape, étant plus rapide que la seconde, est attribuée à l’adsorption sur la surface externe. Elle correspond à la diffusion dans la couche limite des molécules de soluté, l’adsorbat migrant de la solution vers la surface externe de l’adsorbant. Le second tronçon est attribué à la diffusion intra-particulaire, laquelle détermine la vitesse de contrôle du mécanisme d’adsorption. Le plateau correspond à un état d’équilibre: la diffusion intra-particulaire ralentit, conduisant à un maximum d’adsorption et une très faible concentration d’adsorbat dans la solution. Les coefficients de détermination du second tronçon représentés dans le tableau IV.4 sont > 0,98. Ils confirment bien la diffusion intra-particulaire. La pente du second tronçon caractérise la constante de vitesse de la diffusion intra-particulaire, kid, l’ordonnée à l’origine, l, représentant l’épaisseur de la couche limite. 
Les valeurs de kid évoluent selon les séquences : D30J > D15J > D7J > halloysite et  D15J = DPb15 > DNH15 > halloysite. Ceci peut être attribué à une combinaison entre les différents paramètres physiques, tels que la dimension des particules, la surface spécifique et la taille des pores [21]. 

Tableau IV.4: Paramètres cinétiques de la diffusion intra-particulaire

	Adsorbant
	Diffusion intra-particulaire

	
	Qeexp(mg/g)
	kid(mg/g min1/2)
	 l (mg/g)
	R2

	DTU
	16,0
	0,1950
	14,28
	0,994

	D7J
	17,4
	0,2090
	15,53
	0,997

	D15J
	25,1
	0,2890
	22,44
	0,989

	D30J
	30,9
	0,3840
	27,48
	0,983

	DPb15
	23,4
	0,2890
	20,90
	0,987

	DNH15
	18,8
	0,2100
	16,91
	0,989


L’échantillon D30J ayant une grande surface spécifique (883,4 m2/g) et possédant un volume de maille (390 Å3) et un nombre de pores importants, comparativement à l’halloysite brute (58,2 m2/g), favorise la diffusion intra-particulaire (Kid=0,3840) des ions cuivriques à l’intérieur de ses pores. Les mêmes considérations restent valables pour DPb15 (336,6 m2/g, Kid=0,2890) par rapport à DNH15 (112,6 m2/g, Kid=0,2100). 
L’épaisseur de la couche limite, l, croît avec le temps d’intercalation. Elle est ainsi 2 fois plus grande pour D30J que pour l’halloysite non intercalée. L’augmentation de l révèle une prédominance de plus en plus accrue de l’effet de la couche limite sur la limitation de la cinétique d’adsorption. Ceci implique que la diffusion intra-particulaire n’est pas l’unique facteur responsable de la vitesse d’adsorption. A l’instar de la diffusion externe, d’autres mécanismes, tels que l’échange d’ions, pourrait intervenir [22]. 
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IV.4.4  Modèle de diffusion de Boyd
Pour déterminer la vitesse réelle contrôlant les étapes d’adsorption, les résultats expérimentaux sont analysés en appliquant le modèle de Boyd [23]:  

F = 1 - ( 6 / π2 ) Exp (- Bt )
(IV.8)
Où         F: Fraction de soluté adsorbée au temps de contact t.
  Bt: Fonction mathématique de F donnée par :
                      
F = Qt /Qe                                                 
(IV.9)
Qt et Qe sont respectivement les quantités adsorbées au temps t et à l’équilibre, exprimées en mg/g.
La substitution de (IV.9) dans (IV.8) donne:
                 
Bt = - 0,4977- Ln [1 - ( Qt / Qe) ]                             
(IV.10)
Les valeurs de Bt sont calculées pour chaque F. Lorsque le modèle de Boyd s’applique, le tracé de Bt en fonction du temps conduit à une droite affine. Dans ce cas, la vitesse d’adsorption dépend essentiellement du transfert externe. L’application de ce modèle est présentée sur les figures IV.9a,b, les paramètres étant représentés dans le tableau IV.5.    
 Tableau IV.5: Paramètres cinétiques de la diffusion de Boyd
	Adsorbant
	Diffusion de Boyd

	
	Qecal (mg/g)
	KS
	Ordonnée à l’origine
	R2

	DTU
	15,88
	0,056
	0,776
	0,773

	D7J
	17,25
	0,054
	0,799
	0,758

	D15J
	24,86
	0,053
	0,798
	0,744

	D30J
	30,62
	0,057
	0,752
	0,782

	DPb15
	23,26
	0,057
	0,789
	0,768

	DNH15
	18,68
	0,057
	0,789
	0,768


[image: image15.png](a) +DTU
i +D7J
R +DI5]
H
. «D30J
N
x
20 40 60 30

t (min)




[image: image16.png]5
<)
4 n
35 :
3 '
25 P
5 1]
15| .
T ]a
0.5
0
0,5
1
0 20 40 60

t(min)

«DTU
+ D157
=DPb15
+DNHI15

80





La linéarité de la fonction Bt = f(t) fournit des informations utiles pour distinguer entre les transferts externe et interne, dans la limitation de la vitesse d’adsorption [24]. Un tracé linéaire montre que le processus d’adsorption est régi par la diffusion dans la couche limite [25].

  Nos  résultats montrent que ce modèle ne convient pas dans le cas de la rétention du cuivre par les halloysites modifiées. Ceci montre que l’adsorption n’est pas essentiellement limitée par le transfert externe.
IV.4.5  Modèle de Bangham

Afin de connaître l’étape lente qui détermine la cinétique d’adsorption, nous avons utilisé le modèle de Bangham [26]: 

             log[log(Co /(Co - Qt m ))] = log [ko m / 2,303 V] + α log (t)                     (IV.11)

Où 

         V:  Volume de la solution (L).
        Co:  Concentration initiale des ions cuivriques dans la solution (mg/L).

         m:  Masse de l’adsorbant (mg/L).

               α (< 1)  et  ko (g) des constantes.  
Le modèle de Bangham, appliqué à nos résultats expérimentaux, aboutit à des tracés globalement non linéaires (figures IV.10a,b). A l’exception de DPb15, le coefficient de détermination est relativement faible pour le reste des échantillons (tableau IV.6). Ceci signifie que la diffusion de l’adsorbat dans les pores n’est pas la seule étape          déterminante [27], la  diffusion à travers le film liquide entourant la particule solide contribue         également [28].
Tableau IV.6: Paramètres cinétiques de la diffusion de Bangham
	Adsorbant
	Modèle de Bangham

	
	Qeexp(mg/g)
	Qecal (mg/g)
	Ko (g)
	α
	R2

	DTU
	16,0
	15,93
	0,0087
	0,033
	0,962

	D7J
	17,4
	17,26
	0,0097
	0,032
	0,931

	D15J
	25,1
	24,85
	0,0162
	0,039
	0,918

	D30J
	30,9
	30,72
	0,0224
	0,055
	0,928

	DPb15
	23,4
	23,52
	0,0142
	0,047
	0,994

	DNH15
	18,8
	18,60
	0,0109
	0,029
	0,888
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IV.5 ISOTHERMES D’ADSORPTION
Les isothermes d’adsorption du cuivre(II) à 25 °C, 40 °C et 55 °C, par les halloysites brute et intercalées, sont représentées sur les figures IV.11,12, en coordonnées quantité adsorbée par gramme d’adsorbant, Qe (mg/g), en fonction de la quantité d’ions cuivriques restante en solution à l’équilibre, Ce (mg/L). Suite à l’étude cinétique établie précédemment, un temps d’équilibre de 2 h a été considéré pour la suite des travaux.  Bhattacharyya et Gupta [29] ont montré que la rétention du cuivre par la kaolinite, montmorillonite ainsi que leurs produits dérivés, augmente jusqu’à 120 min, par la suite, toute évolution devient insignifiante. Suraj et al. [30] ont trouvé que 60 min sont suffisantes pour atteindre l’équilibre, dans le cas de la fixation de cuivre par des kaolinites modifiées thermiquement. 

Dans l'intervalle de températures considéré, les isothermes mettent en évidence une diminution de la quantité adsorbée au fur et à mesure que la température augmente; ce qui signifie que le processus mis en jeu est exothermique. A titre d’exemple, D30J adsorbe 52,3 mg/g et 33,3 mg/g à, respectivement, 25°C et 55°C. Une température élevée réduit ainsi considérablement l’efficacité de nos adsorbants. Yao et al. [31] ont étudié l’effet de la température sur l’équilibre de biosorption des cations Cu2+ par des coquilles de châtaigne, un résidu de l'industrie alimentaire. Ils ont montré que le cuivre manifeste également une préférence pour la phase aqueuse plutôt que pour le matériau, lorsque la température augmente. 

Les isothermes d'adsorption ont été classées par Giles et al. [32] en quatre principales classes, pour les solutions diluées. L’interprétation du mécanisme mis en jeu, associé à ces isothermes, est basée sur leur pente initiale et la forme de ces courbes aux fortes concentrations du soluté. En utilisant cette classification, les isothermes expérimentales obtenues sont de type L (Langmuir). Ce type d’isotherme est caractérisé par une pente décroissante au fur et à mesure que la concentration à l’équilibre augmente, vraisemblablement à cause de la diminution du nombre de sites d’adsorption vacants, suite au recouvrement progressif de la surface du matériau. Dans ce type d’adsorption, il n’existe pas d’interaction entre les molécules adsorbées. 
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IV.6 AFFINITE D’ADSORPTION
L’affinité d’adsorption est la quantité de cuivre(II) adsorbée par les échantillons, à une  température donnée, par rapport à la concentration à l’équilibre. Cette affinité relative à nos différentes halloysites, mesurée à 25°C, est représentée sur les figures IV.13,a,b. Nous remarquons que D30J (halloysite intercalée à l’issue de 30 jours) présente la plus grande affinité, tandis que DTU (halloysite non modifiée) manifeste la plus petite capacité de fixation (figure IV.13,a). La séquence suivie est la suivante: 

D30J ( D15J ( D7J ( DTU

 
Cette séquence est en accord avec la fraction d’acétate intercalée, laquelle augmente progressivement de 0% pour DTU à 91% pour D30J; idem pour le volume de la maille, soit de 344 Å3 pour DTU à 390 Å3 pour D30J (§III.3,Tableau 5). Ce dernier possèderait ainsi un nombre considérable de sites d’adsorption. 

Comme il a été mentionné dans le chapitre II, le point isoélectrique, IEP, de l’halloysite de Djebel Debagh est approximativement égal à 2,5. De ce fait, la surface de cette argile se charge positivement à pH < 2,5 et négativement à pH > 2,5. L’adsorption de Cu2+ étant réalisée à pH=6, la surface du matériau se charge négativement selon la réaction [33]: 

(SOH + OH- ( (SO- + H2O   
 En d'autres termes, le processus d'adsorption s’expliquerait par des considérations électrostatiques. Cette interaction serait du type attraction électrostatique entre les cations Cu2+ et des groupements SO- associés à la surface de l’halloysite. Elliott et Huang [34] ont montré, par ailleurs, que les espèces Cu2+ et Cu(OH)+ sont dominantes en solution, à pH=6. 

Selon la séquence de l’affinité, la capacité de rétention augmente avec l’intercalation de NaCH3COO, autrement dit, avec la quantité de groupements fonctionnels carboxyliques insérés. Li et Dai [35] ont trouvé qu’à  pH < 6,3, l’adsorption des ions Cu2+ par la kaolinite augmente avec la concentration de l’acide fulvique (FA). La structure de FA renferme, entre autres, des groupements carboxyliques. D’après la bibliographie, l’affinité des groupements carboxyliques vis à vis des ions métalliques est trés élevée [36]. Mugisidi et al. [37] ont montré que la modification d’un charbon actif par NaCH3COO renforce progressivement sa capacité de fixation de Cu2+. La capacité de rétention est 2,2 fois plus grande en comparaison avec celle du charbon actif non traité. Il s’effectue un échange cationique entre les ions cuivriques et Na+, selon la réaction [37]: 


2 CH3COONa + CuSO4 ( Cu(CH3COO)2 + NaSO4            

Une comparaison entre DTU et D30J montre que ce dernier a une capacité de récupération 2,2 fois plus élevée, comparativement à celle de l’halloysite non modifiée. La modification chimique entraîne de ce fait un changement considérable dans les propriétés interfaciales des adsorbants halloysitiques. 


Pour les échantillons intercalés à l’issue de 15 jours, en mettant cette fois-ci en évidence la nature du cation associé à l’acétate (figure IV.13b), nous constatons que D15J adsorbe le mieux le cuivre(II), la séquence obtenue est la suivante:
  

D15J ( DPb15 ( DNH15 ( DTU

Dans ce cas, la séquence obtenue n’est plus en accord avec l’évolution du taux d’intercalation. L’échantillon DNH15 (halloysite intercalée par acétate d’ammonium) ayant une fraction intercalée de 37%  adsorbe moins que DPb15 (argile intercalée par acétate de plomb) dont la fraction n’est que de 30%. Ceci confirme à nouveau qu’une partie des ions Cu2+ se fixe sur la surface de l’halloysite modifiée, par échange cationique entre ces derniers et le cation associé à l’anion acétate. Dans cet ordre d’idées, l’échange ionique devrait contribuer à travers le remplacement de Pb2+ par Cu2+. La permutation NH4+(Cu2+ devrait être moins significative, probablement à cause de considérations stériques. Le remplacement d’un groupement aussi volumineux que l’ion ammonium par Cu2+, dans le réseau halloysitique, n’est pas évident. Un comportement similaire a été observé lors de l’adsorption à 40 °C          et 55 °C.
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IV.7  DESCRIPTION DES ISOTHERMES
IV.7.1 Généralités  

L’ajustement des données expérimentales par les différentes équations d’isotherme représente un aspect important de l’analyse des données. La corrélation de ces derniers, à l’équilibre, par des équations empiriques ou théoriques est essentielle pour la simulation pratique de systèmes d’adsorption. Parmi les modèles disponibles, ceux de Langmuir et de Freundlich sont largement utilisés, grâce essentiellement à la simplicité avec laquelle on peut les linéariser à travers la méthode des moindres carrés. Nous commencerons par examiner ces deux modèles classiques, en vue de décrire les isothermes expérimentales. Nous allons aussi recourir à l’équation de Redlich-Peterson, un modèle mathématique à trois paramètres qui prend en considération les propriétés de surface du matériau. Ces paramètres sont ajustés par régression non linéaire. 
IV.7.2  Isotherme de Langmuir
             Langmuir, considérant les hypothèses suivantes, une surface librement atteinte, des sites localisés sans interaction mutuelle et énergétiquement équivalent, propose dans le cas d’une adsorption monomoléculaire, la formule générale suivante: 
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Avec:

  
[image: image28.wmf]e

Q

 : Quantité adsorbée à l'équilibre (mg/g)
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 : Quantité adsorbée à saturation (capacité d’une monocouche) (mg/g)
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 : Concentration à l’équilibre (mg/L)
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 : Constante d'équilibre d'adsorption, dépendant de la température et des conditions          

         expérimentales (L/mg). 
La forme linéaire de l’isotherme de Langmuir est représentée par l’équation suivante :


Ce/Qe = 1/Qm.KL + Ce / Qm 
(IV.13)            

Si cette équation est vérifiée, on doit obtenir en coordonnées Ce/Qe= f(Ce) une droite de pente 1/Qm et d’ordonnée à l’origine 1/Qm.KL. Les principaux résultats figurent dans le tableau IV.7.       
Tableau IV.7: Paramètres de linéarisation du modèle de Langmuir
	Echantillon
	T (°C)
	Qm (mg/g)
	   KL (L/mg)
	    R2

	DTU


	25

40

55
	34,01

22,73

18,18
	0,040

0,060

0,030
	0,987

0,964

0,985

	D7J
	25

40

55
	51,81

32,26

22,73
	0,030

0,048

0,024
	0,986

0,924

0,963

	D15J


	25

40

55
	71,94

62,50

30,30
	0,030

0,035

0,022
	0,981

0,688

0,938

	D30J
	25

40

55
	87,72

83,33

30,30
	0,033

0,035

0,013
	0,943

0,851

0,760

	DPb15
	25

40

55
	67,57

41,67

25,64
	0,027

0,044

0,022
	0,961

0,838

0,948

	DNH15
	25

40

55
	60,97

32,26

23,25
	0,023

0,044

0,022
	0,910

0,909

0,929




On remarque que le modèle de Langmuir ne décrit pas l’ensemble des isothermes expérimentales, car dans beaucoup de cas le coefficient de détermination, R2, ne dépasse pas 0,97. A 25 °C, la capacité maximale, Qm, est environ 2,5 fois plus grande que celle obtenue à 55 °C, confirmant à nouveau le caractère exothermique de l’adsorption de cuivre. 
Les caractéristiques de l’isotherme de Langmuir sont également définies par le facteur de séparation, RL, qui est calculé par la relation suivante :


RL = 1 / (1 + KL.Co)
(IV.14)

Co étant la concentration initiale de l’adsorbat dans la solution.

Les valeurs de  RL renseignent sur le type d’adsorption qui peut être soit :

· Défavorable pour RL > 1

· Linéaire  pour RL = 1

· Irréversible pour RL = 0

· Favorable  pour  0 <  RL  <  1 
L’évolution du facteur de séparation en fonction de la concentration initiale, à 25 °C et à un pH de 6, est représentée sur la figure IV.14. Pour tous les échantillons, les valeurs de RL sont inférieures à 1. Ceci montre que l’adsorption de cuivre(II) par les halloysites modifiées par des acétates est un processus favorable.
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IV.7.3  Isotherme de Freundlich

Freundlich considère qu’il y a différents types de sites d’adsorption d’énergie différente, distribués selon une loi exponentielle en fonction de la chaleur d’adsorption. Cette distribution des énergies d’interaction s’explique par une hétérogénéité des sites. L’équation de Freundlich ne prévoit pas de limite supérieure, ce qui confine son application aux milieux dilués. Bien que empirique, le modèle de Freundlich est très employé pour caractériser les systèmes solution-solide. Il se présente sous la forme: 
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Avec:
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 : Quantité adsorbée à l'équilibre (mg/g)
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 : Concentration à l’équilibre (mg/L)
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K

: Constante tenant compte de la capacité d’adsorption (L/g)


 n   : Constante tenant compte de l’intensité d’adsorption
Les valeurs de n > 1 indiquent une adsorption favorable, des valeurs de n < 1 révèlent une faible adsorption.   
Lorsque l’adsorption suit le modèle de Freundlich, le tracé de LnQe en fonction de Ce est une droite de pente 1/n et d’ordonnée à l’origine Ln KF. Les paramètres de linéarisation sont représentés dans le tableau IV.8.
Tableau IV.8: Paramètres de linéarisation du modèle de Freundlich

	Echantillon
	T (°C)
	   KF
	      n
	    R2

	DTU
	25

40

55
	2,512

1,728

1,176
	1,738

1,930

1,869
	0,978

0,984

0,980

	D7J
	25

40

55
	2,784

1,974

1,363
	1,588

1,789

1,859
	0,995

0,976

0,997

	D15J
	25

40

55
	3,652

1,714

1,525
	1,533

1,468

1,754
	0,995

0,971

0,989

	D30J
	25

40

55
	5,080

1,807

1,543
	1,599

1,282

1,506
	0,998

0,987

0,980

	DPb15
	25

40

55
	3,095

1,842

1,402
	1,500

1,647

1,808
	0,995

0,970

0,988



	DNH15
	25

40

55
	2,507

1,960

1,398
	1,505

1,789

1,905
	0,991

0,970

0,979


D’après le tableau IV.8, l’ajustement des données expérimentales par le modèle de Freundlich s’avère bien meilleur, comparativement au modèle de Langmuir. Le coefficient de détermination est en effet ( 0,97. Ce modèle a déjà été appliqué avec succès pour décrire l’adsorption des ions cuivriques par une bentonite brute et modifiée [38]. Les résultats montrent également que la capacité d'adsorption, à travers le paramètre KF, diminue à 25 °C selon la séquence: D30J > D15J > D7J > DTU pour l’halloysite intercalée par l’acétate de sodium et suivant l’ordre: D15J > DPb15 > DNH15 ( DTU, pour le reste des matériaux modifiés. La capacité d’adsorption diminue avec l’augmentation de la température. A titre d’illustration, pour D30J,  KF  chute de 5,080 à 1,543, entre 25 °C et 55 °C. Un comportement différent a été toutefois observé, dans le cas de l’adsorption de Cu2+ par une kaolinite. Sa capacité d’adsorption croît de 1,924 à 3,296 quand la température passe de 20 °C à 40 °C [39].
Le coefficient n varie avec la température. Sachant qu'il caractérise l'intensité de l'adsorption, sa variation pourrait être due au caractère énergétiquement hétérogène des sites, distribués à l’intérieur de l’adsorbant halloysitique. Quelque soit l’échantillon considéré, le paramètre n est  supérieur à l’unité; ce qui est le signe d’une adsorption favorable. 

L'adsorption de métaux lourds par des matériaux poreux inorganiques, à partir de phase aqueuse, dépend de la nature de l’adsorbant et notamment du degré d’irrégularité de sa surface, en plus des conditions de traitement. L’adsorption n'est, par ailleurs, pas toujours un processus simple, car différentes interactions peuvent être à l’origine de l'association d’un produit chimique (adsorbat) à un solide (adsorbant). Ces interactions peuvent être électrostatiques, de type Van der Waals, liaison hydrogène, polaire, échange ionique, … Le phénomène d’adsorption pour ce type de système est donc très complexe. Les modèles à deux paramètres à ajuster, tels que ceux de Langmuir et de Freundlich, ne seraient pas en mesure d’expliquer les relations d’équilibre. Pour cette raison, nous avons fait appel au modèle de Redlich-Peterson, afin de décrire les isothermes expérimentales.
IV.7.4  Modèle de Redlich-Peterson                           

Le modèle de Redlich-Peterson est représenté par la formule suivante:                                                                                                                
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Avec :

     Qe:     Quantité adsorbée à l’équilibre (mg/g).

    
[image: image38.wmf]e

C

:     Concentration de la solution à l’équilibre (mg/L).
    
[image: image39.wmf]RP

K

:   Constante d’équilibre relative au modèle de Redlich-Peterson (L/mg).
    ( :       Facteur d’hétérogénéité dépendant des propriétés de surface du matériau.
    M:      Quantité adsorbée maximale (mg/g).

L’ajustement des paramètres KRP, ( et M, par régression non linéaire, nous a permis de déterminer les isothermes théoriques et de les comparer à l'expérience. Les figures IV.15 et IV.16 montrent une bonne corrélation entre les données expérimentales et celles obtenues à travers le modèle de Redlich-Peterson.    
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Les paramètres 
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, ajustés par régression non linéaire, sont rapportés dans le tableau IV.9. 
Tableau IV.9: Paramètres ajustés estimés par régression non-linéaire 

	Echantillon


	T(°C)


	Qeexp(mg/g)
	M(mg/g)

	(
	KRP (L/mg)
	R2

	DTU
	25

40

55
	23,90

17,78

14,44


	27,56

19,27

16,88
	0,860

0,868

0,940
	0,058

0,040

0,030
	0,993

0,988

0,994

	D7J
	25

40

55
	30,8

23,33

17,78


	33,79

29,88

20,02
	0,715

0,884

0,861
	0,060

0,030

0,027
	0,997

0,985

0,996

	D15J
	25

40

55
	      40,80

32,7

22,22


	43,00

39,00

30,00
	0,668

0,532

0,898
	0,069

0,030

0,020
	0,998

0,986

0,992

	D30J
	25

40

55
	52,30
40,00

33,33


	53,50

50,00

46,00
	0,643

0,614

0,608
	0,071

0,036

0,019
	0,995

0,992

0,992

	DPb15
	25

40

55
	37,30

27,22

19,44


	38,00

36,00

23,35
	0,647

0,759

0,866
	0,068

0,025

0,024
	0,991

0,989

0,994

	DNH15
	25

40

55
	34,10

23,44

17,89


	35,68

35,00

23,11
	0,565

0,972

0,904
	0,052

0,022

0,020
	0,989

0,986

0,985


A partir des valeurs du coefficient de détermination, R2, nous pouvons affirmer que    l’équation de Redlich-Peterson décrit très convenablement les isothermes d’adsorption de cuivre(II) par les halloysites modifiées. Quelque soit la température considérée, R2 est (  0,985. Un bon accord entre des isothermes expérimentales et le modèle de Redlich-Peterson a été trouvé dans le cas de différents systèmes adsorbat-adsorbant, tels que Cu-Algue Spirulina platensis [40] et Cu-silice mésoporeuse synthétique [41].
 Pour exprimer l'effet de la température sur l'évolution de la constante d'équilibre, nous avons examiné le paramètre KRP. Ce dernier qui traduit en réalité la capacité de fixation diminue avec l'augmentation de la température d’adsorption. La même évolution a été observée avec les isothermes expérimentales. A 25°C, pour les halloysites intercalées par l’acétate de sodium, les valeurs de KRP décroissent dans l’ordre D30J > D15J > D7J > halloysite non modifiée, soit de la même façon que la surface spécifique. De ce fait, la variation de la taille des pores affecte la mobilité et l’adsorption de cuivre(II), de sorte que l’équation de Redlich-Peterson, utilisée notamment pour décrire une adsorption à l’intérieur des pores, soit adaptée aux données expérimentales. Pour les échantillons intercalés à l’issue de 15 jours, la séquence suivie montre une légère divergence par rapport à leurs surfaces spécifiques, probablement à cause de l’interférence des cations associés à l’anion acétate.

Le facteur d’hétérogénéité, (, dépend des propriétés de surface, du degré de cristallinité et de la distribution des sites actifs. Pour tous les solides étudiés et quelle que soit la température, la valeur de ce paramètre est inférieur à 1, ce qui est le signe d’une adsorption favorable [42]. A 25°C, la valeur de ( diminue avec l’augmentation du taux d’intercalation. D30J ayant la plus faible valeur se révèle, dès lors, un matériau énergétiquement hétérogène. L’hétérogénéité pourrait être due à plusieurs facteurs parmi lesquels figurent la distribution de la fraction de NaCH3COO intercalée, à l’intérieur des sites du matériau, l'interaction de ces derniers entre eux, les défauts cristallographiques, les traces d’impuretés, etc.  

La quantité  maximale adsorbée, M, décroît à mesure que la température augmente, ce qui confirme de nouveau le caractère physique de l’adsorption. Quel que soit l’échantillon considéré, M est supérieur à la quantité maximale expérimentale obtenue. Une telle observation est évidente, étant donné que dans le cas de l’expérimentation, on s’est limité à un intervalle de concentrations, ce qui n’est pas le cas d’un modèle théorique. 
IV.8 COMPARAISON AVEC D’AUTRES ADSORBANTS
Le tableau IV.10 compare la quantité maximale de cuivre adsorbée, par D30J, avec d’autres adsorbants. 
  Tableau IV.10: Capacités de fixation de Cu(II) par différents adsorbants, 
                                        reportées dans la bibliographie  

	Adsorbants
	Qm (mg/g)
	Référence

	Ecorce de blé
	10,84
	[43]

	Pelure de banane
	4,75
	[44]

	pulpe de betterave
	31,4
	[45]

	Huile de fibre de palmiers
	1,98
	[46]

	Dolomie naturelle
	1,02
	[47]

	Dolomie activée thermiquement
	64,93
	[47]

	Déchets du thé industriel
	8,64
	[48]

	Déchets de pomme
	10,8
	[49]

	Fe(III)/Cr(III)
	39
	[50]

	Ecorce du cacao
	2,87
	[51]

	Chabazite
	5,1
	[52]

	Kaolinite
	16,79
	[39]

	Charbon actif (Filtrasorb 200)
	24,1
	[53]

	D30J
	52,3
	Cette étude



Les résultats montrent que D30J présente une excellente capacité d’adsorption, car très supérieure à la majorité d’adsorbants, tels que les sous-produits, charbon actif, matériaux minéraux et autres. Ce matériau pourrait de ce fait se révéler très efficace quant à la dépollution des eaux usées, une fois mis en œuvre à l’échelle industrielle.   
IV.9 SELECTION DU MODELE ADEQUAT
Pour valider les trois modèles utilisés, nous avons tenu compte uniquement du coefficient de détermination. Dans la majorité des cas, ce paramètre se révèle insuffisant. Il est alors indispensable de faire appel à un calcul d’erreurs. Pour cela, nous avons employé différentes fonctions d’erreurs:

- SCE: Somme des carrés des erreurs 

Cette fonction d’erreurs est donnée par la relation suivante :


[image: image49.png]SCE= Xiz1 (Qecar = Qe )°



          
(IV.16)

       Où 

              Qecal  et Qeexp sont, respectivement, les quantités adsorbées calculées et  

              expérimentales (mg/g).

              n: Nombre de données expérimentales.
          
Malgré son utilisation fréquente, cette fonction d’erreurs possède un inconvénient majeur:
les valeurs calculées à partir de l’isotherme fournissent un meilleur tracé avec l’augmentation des erreurs. Ainsi le carré des erreurs est important, pour les grandes valeurs de quantités adsorbées.      


- SAE: Somme des valeurs absolues des erreurs

           Cette approche est similaire à la fonction SCE, les quantités adsorbées calculées fournissent un meilleur tracé, à mesure que l’amplitude des erreurs augmente, SAE est calculée comme suit:


[image: image51.png]SAE = Xitq|Qucar — Ques|



 
(IV. 17)


- ERM: Erreur relative moyenne 
C’est une  fonction qui tente de minimiser la distribution des erreurs fractionnaires à travers tout l’intervalle de quantités adsorbées. Elle est exprimée par la relation suivante:
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(IV.18)

- HYBRID: Fonction des erreurs fractionnaires hybrides
Cette fonction d’erreur a été développée [54] pour améliorer les résultats de la somme des carrés des erreurs SCE aux faibles valeurs de quantités adsorbées. La somme des erreurs fractionnaires est divisée par (n – p) où p est le nombre de paramètres du modèle. L’erreur est calculée selon l’équation suivante:
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(IV.19)


- PDSM: Pourcentage de déviation standard de Marquardt  

L’erreur PDSM [55] a été utilisée par de nombreux chercheurs [56], afin de tester la précision et l’adéquation du modèle avec les données expérimentales. Cette fonction a, quelque peu, une similarité avec la distribution géométrique de l’erreur moyenne mais inclut le nombre de degré de liberté (le nombre de données diminué du nombre de paramètres de l’isotherme) comme dénominateur. La relation suivante donne la fonction PDSM:
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(IV. 20)

Les différents calculs sont regroupés dans le tableau IV.11. L’erreur calculée à partir du modèle de Langmuir est généralement la plus élevée, ce qui confirme sa validité quelque peu restreinte. A 25 °C, l’erreur la plus faible oscille entre les modèles de Freundlich et de Redlich-Peterson. A 40 et 55 °C, celui de Redlich-Peterson est par contre incontestablement meilleur, et ce pour les cinq fonctions d’erreur considérées. Ceci montre que l’équation R-P est supérieure à celle de Freundlich, sur l’intervalle de températures choisi. Une telle analyse n’aurait pu se faire à partir uniquement du coefficient de détermination. Autrement dit, à chaque fois qu’un ajustement de données expérimentales met à contribution différents modèles, un calcul d’erreurs à partir de plusieurs fonctions s’impose, afin de faire la part des choses.    
 IV.10 GRANDEURS THERMODYNAMIQUES

Les paramètres thermodynamiques mettant en évidence le changement de l’énergie libre de Gibbs, ΔG, de l’enthalpie, ΔH, et de l’entropie, ΔS, permettent de prévoir la spontanéité d’un processus d’adsorption. D’une façon générale, le phénomène d’adsorption est toujours accompagné d’un effet thermique [57,58] qui peut être soit exothermique        (ΔH < 0) ou endothermique  (ΔH > 0). La mesure de la chaleur ΔH est le principal critère qui permet de différencier la chimisorption de la physisorption.
Les grandeurs thermodynamiques sont déterminées à partir de l’équation                    de Van’t Hoff:


Ln Kd = (- ΔH/R.T) + (ΔS/R)  
(IV.21)

Où 

 Kd: Coefficient de distribution  

 ΔH: Enthalpie (Joule/mole)

 ΔS: Entropie (Joule/mole K)

  
  T: Température absolue (K)

  
  R: Constante des gaz parfaits (8,314 Joule/mole.K)

Le coefficient de distribution représente le rapport entre la quantité adsorbée à l’équilibre et la concentration dans la solution, soit:


Kd = Qe / Ce 
(IV.22)
Le tracé linéaire est obtenu en portant Ln Kd en fonction de l’inverse de la température, l’enthalpie standard, ΔH, et l’entropie standard, ΔS, sont déduites de la pente et de l’ordonnée à l’origine, respectivement. 

L’équation suivante donne l’énergie libre de Gibbs, ΔG:


ΔG = ΔH – T ΔS
(IV.23)

A partir des figures IV.17a,b, nous avons accédé aux paramètres de linéarisation. Le tableau IV.12 regroupe les grandeurs thermodynamiques, issues de la linéarisation, déterminées dans le cas des halloysites modifiées par des acétates.
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 Tableau IV.12: Grandeurs thermodynamiques 
	Echantillon
	ΔH(kJ/mole)
	ΔS(kJ/mole.K)
	ΔG(kJ/mole)

	
	
	
	25°C
	40°C
	55°C
	R2

	DTU
	-24,23
	-0,085
	1,100
	2,375
	3,650
	0,977

	D7J
	-30,58
	-0,103
	0,114
	1,659
	3,204
	0,998

	D15J
	-34,58
	-0,114
	-0,608
	1,102
	2,812
	0,994

	D30J
	-33,74
	-0,108
	-1,556
	0,064
	1,684
	0,970

	DPb15
	-34,68
	-0,115
	-0,410
	1,315
	3,040
	0,910

	DNH15
	-29,38
	-0,099
	0,122
	1,607
	3,092
	0,999


  
Les valeurs obtenues sont assez fiables, car les coefficients de  détermination sont convenables. Dans le cas d’une physisorption, la variation de l’énergie libre se situe entre 0 et 20 kJ/mole, quant à la chimisorption, elle se trouve dans l’intervalle [80-400 kJ/mole] [59]. Les valeurs positives de l’énergie libre, ΔG, impliquent la non spontanéité du procédé de physisorption. L’énergie libre augmente avec la température, ce qui a pour conséquence d’accentuer le caractère non spontané du processus de fixation de cuivre(II) et de réduire la quantité adsorbée. A une température donnée, l’énergie libre diminue avec le temps d’intercalation. D30J s’avère ainsi l’échantillon le plus approprié quant à la rétention du cuivre par les halloysites intercalées par  des acétates.

  
Les valeurs négatives de ΔH et ΔS indiquent que l’adsorption serait spontanée à faibles températures [60]. Elles montrent également la nature exothermique du processus d’adsorption. La fixation du cuivre sur la surface des halloysites modifiées aboutit, par ailleurs, à un système adsorbat-adsorbant beaucoup plus ordonné (ΔS< 0).  
IV.11 CONCLUSION


Dans ce chapitre, nous avons traité de la récupération de cuivre(II) par des halloysites modifiées par des acétates. Le dosage a été effectué par spectrophotométrie visible, à la longueur d’onde caractéristique de 630 nm. Les paramètres considérés suite à une optimisation sont un ratio solide/solution: 2,5 g/L, pH de la solution: 6, temps de contact à l’équilibre: 2 h.



Pour déterminer la vitesse et le mécanisme contrôlant le phénomène d’adsorption, cinq modèles cinétiques ont été mis à contribution, soit les modèles de pseudo-premier ordre, pseudo-second ordre, diffusion intra-particulaire, diffusion de Boyd et Bangham. L’adsorption dépend du couple  adsorbat-adsorbant. La diffusion des cations Cu2+, dans les pores des solides modifiés, est favorisée par la fraction d’acétate intercalée et la surface spécifique. La diffusion de l’adsorbat dans les pores n’est, toutefois, pas la seule étape déterminante, la  diffusion à travers le film liquide entourant la particule solide et l’échange ionique contribuent également. 

De type L d’après la classification de Giles et al., les isothermes mettent en évidence une diminution de la quantité adsorbée au fur et à mesure que la température augmente; ce qui signifie que le processus mis en jeu est exothermique.

Pour les halloysites intercalées par l’acétate de sodium, le cuivre s’adsorbe selon la séquence:  
D30J > D15J > D7J > halloysite non modifiée 

Pour les échantillons intercalés à l’issue de 15 jours, en mettant en évidence la nature du cation associé à l’acétate, l’ordre est:

D15J ( DPb15 ( DNH15 ( halloysite non modifiée 

L’ajustement des données expérimentales par l’équation de Redlich-Peterson s’est révélé le plus efficace. Ce modèle a été validé suite à l’analyse de cinq fonctions d’erreur. L’évolution des trois paramètres associés à ce modèle, 
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K

, ( et M, a pu être expliquée d’un point de vue phénoménologique.  

Les grandeurs thermodynamiques, déterminées à partir de l’équation de Van’Hoff, ont révélé la nature physique, exothermique et non spontané du processus de fixation de cuivre(II). Sa rétention sur la surface des halloysites modifiées aboutit, par ailleurs, à un système adsorbat-adsorbant beaucoup plus ordonné.  
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CONCLUSION GENERALE
L’objectif principal de ce travail était de caractériser l’halloysite de Djebel Debbagh, de la modifier par un traitement mécanique et de l’intercaler par des acétates. L’intercalation a été étudiée en tenant compte de plusieurs paramètres. Nous avons ainsi considéré la nature du cation associé à l’anion acétate, la quantité d’argile mise en contact avec la solution d’acétate, la concentration de cette dernière et le temps de contact solide-solution. Le suivi a été assuré par diffraction des rayons X et par infrarouge à transformée de Fourier. Ces matériaux modifiés ont servi par la suite à la récupération de cuivre(II), à partir de la phase liquide. 
La silice et l’alumine sont les oxydes constitutifs majoritaires de l’argile de Djebel Debbagh. L’analyse minéralogique par diffraction des rayons X a montré que ce matériau est constitué principalement d’halloysite qui se présente sous forme de tubes, orientés aléatoirement, de 2,5 μm de longueur et de 0,1 μm de diamètre. La détermination de la capacité d’échange cationique, par dosage conductimétrique, a abouti à une C.E.C. de 19,2 méq / 100 g d’halloysite. L’analyse granulométrique déterminée par diffraction laser a révélé l’existence d’une distribution homogène, dans le cas de l’halloysite traitée par les ultrasons. Le potentiel zêta varie considérablement en fonction du pH de la solution. La courbe de tendance est de forme logarithmique avec un point isoélectrique à peu près égal à 2,5. L'adsorption d’azote à 77 K a abouti à une surface spécifique de 64 m2/g, calculée d’après la méthode de BET.


L’utilisation du logiciel X’Pert plus a permis de déterminer les paramètres cristallographiques de l’halloysite. Les résultats trouvés sont :

· système cristallin : monoclinique

· groupe d’espace : Cc

· paramètres linéaires : a = 8,99 Å, b = 5,10 Å, c = 7,60 Å

· paramètres angulaires : α = β = 90° et γ = 98,62°.

La chimie d’intercalation fait appel aux solides de basse dimensionnalité dans lesquels les liaisons fortes ne se développent pas dans les trois dimensions de l’espace. Il s’agit essentiellement de solides bidimensionnels, à l’instar des argiles kaoliniques de type halloysite, constituées de feuillets séparés par des lacunes appelées espace interfoliaire. Des espèces ioniques ou moléculaires peuvent être intercalées réversiblement entre ces feuillets. Ces solides présentent ainsi une « surface interne » facilement accessible qui facilite les échanges chimiques entre le réseau « hôte » et son « invité ».

La réaction de l’intercalation des acétates au sein du réseau cristallin de l’halloysite est lente à démarrer, à température ambiante. Une période d’induction assez longue doit être respectée, car rien ne se produit en deçà d’une semaine. A partir de sept jours, les échantillons intercalés par l’acétate de sodium laissent apparaître progressivement plusieurs bandes d’absorption vers 3695, 3450 et dans l’intervalle 1700-1500 cm-1. Elles correspondent respectivement aux vibrations des hydroxyles de la surface interne, d’élongation des liaisons OH des molécules d’eau et de déformation de H2O, dues aux quantités d’eau supplémentaires introduites. Cette eau sert non seulement à l’hydratation du cation associé à l’anion acétate mais également au remplissage de l’espace interfoliaire. L’analyse par FTIR montre également que Mn+(CH3COO)n interagit avec les groupes hydroxyles de la surface interne, à travers l’établissement de nouvelles liaisons hydrogènes. 

Les diffractogrammes des échantillons modifiés montrent un déplacement du premier pic vers les faibles valeurs de 2 thêta, synonyme d’intercalation. Le taux est influencé par la présence du cation associé à l’acétate. La fraction d’halloysite intercalée par NaCH3COO varie linéairement avec le temps de traitement et atteint un taux de 91%. Le degré d’expansion reste toutefois inchangé, puisque la valeur du paramètre c demeure pratiquement constante, autour de 10,1 Å. Pour les solides intercalés par Pb(CH3COO)2 et NH4CH3COO, des degrés d’expansion aussi élevés que 13,1 et 13,9 Å ont été obtenus. La fraction intercalée reste néanmoins faible, de l’ordre du tiers. Les espacements de 10,1 et ( 13 Å ont été attribués, respectivement, aux orientations parallèle et perpendiculaire de l’anion acétate dans l’espace interfoliaire. 

Comme application, nous avons récupéré le cuivre(II) à partir de phase aqueuse. Le travail entrepris consistait en une étude cinétique, une modélisation des isothermes ainsi qu’une étude thermodynamique. Les isothermes sont de type L d’après la classification de Giles et al. Dans l'intervalle de températures considéré, elles mettent en évidence une diminution de la quantité adsorbée au fur et à mesure que la température augmente; ce qui signifie que le processus mis en jeu est exothermique.
Pour les halloysites intercalées par l’acétate de sodium, le cuivre s’adsorbe selon l’ordre:  

D30J > D15J > D7J > halloysite non intercalée 

Pour les échantillons intercalés à l’issue de 15 jours, en mettant en évidence la nature du cation associé à l’acétate, la séquence est :

D15J ( DPb15 ( DNH15 ( halloysite non intercalée

Le processus d'adsorption des cations Cu2+ s’expliquerait non seulement par des interactions de type attraction électrostatique, mais aussi par un échange cationique entre ces derniers et le cation associé à l’anion acétate.

Afin d’ajuster les données expérimentales par des équations d’isotherme, nous avons considéré deux modèles classiques: ceux de Langmuir et Freundlich. Nous avons aussi eu recours à l’équation de Redlich-Peterson, un modèle mathématique à trois paramètres dont l’ajustement nécessite la régression non linéaire. L’analyse des résultats des trois modèles, à travers la mise à contribution d’un certain nombre de fonctions d’erreur, montre que le modèle de Redlich-Peterson décrit le mieux les isothermes d’adsorption de cuivre(II) par les halloysites modifiées. Un tel résultat était quelque peu attendu, car il s’agit d’un modèle qui tient compte des propriétés de surface du matériau, à travers le facteur d’hétérogénéité (.   

L’évaluation des grandeurs thermodynamiques montre que l’adsorption serait spontanée à faibles températures Elle met en évidence également la nature exothermique du processus de rétention. La fixation du cuivre sur la surface des halloysites modifiées aboutit, par ailleurs, à un système cuivre(II)-halloysite modifiée beaucoup plus ordonné.


Au final, ce travail a permis d’améliorer la connaissance du mécanisme qui régit l’intercalation des acétates dans le réseau halloysitique. Interaction qui s’est traduite par une expansion significative de la distance interfeuillet. Comme perspectives, nous comptons accroître cette distance de façon telle que les interactions entre feuillets deviennent négligeables. Les feuillets «exfoliés» se comporteraient alors de manière individuelle et on obtiendrait une suspension colloïdale formée de «macromolécules minérales chargées» qui peuvent servir de précurseur à de nouveaux matériaux, voire à l’origine de matériaux nanocomposites. Il sera également question de développer l’application de ces matériaux modifiés dans le domaine de la récupération de micropolluants.
(a)





Figure IV.3: Effet du ratio solide/ solution sur l’adsorption de Cu2+ par (a): halloysites intercalées par Na(CH3COO); (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+],


Conditions expérimentales : T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL.





(b)





Figure IV.4: Effet du pH sur l’adsorption de Cu2+ par : (a): halloysites intercalées par Na(CH3COO);              (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+]


Conditions expérimentales: T=25 °C, [Cu2+]o= 40 mg/L, volume de solution= 20 mL, masse adsorbant= 50 mg.
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(b)





Figure IV.5: Cinétiques d’élimination des ions Cu2+ par (a): halloysites intercalées par Na(CH3COO);                             (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+], Conditions expérimentales: T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.








Figure IV.6: Application du modèle de pseudo premier ordre à l’adsorption des ions cuivriques par (a): halloysites  intercalées par Na(CH3COO); (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+], Conditions expérimentales: T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.





Figure IV.7: Application du modèle de pseudo second - ordre à l’adsorption des ions cuivriques par (a): halloysites  intercalées par Na(CH3COO); (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+],  Conditions expérimentales: T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.











Figure IV.8: Application du modèle de diffusion intra-particulaire à l’adsorption des ions cuivriques par (a): halloysites intercalées par Na(CH3COO); (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+], Conditions expérimentales :  T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.





Figure IV.9:  Cinétique de diffusion de Boyd appliquée à  l’adsorption de Cu2+ par (a): halloysites intercalées par Na(CH3COO); (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+],         Conditions expérimentales: T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant =50mg.





Figure IV.10: Cinétique de Bangham appliquée à  l’adsorption de Cu2+ par (a): halloysites intercalées par Na(CH3COO); (b): halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+],                                    Conditions expérimentales: T=25°C, pH = 6, [Cu2+]o= 40mg/L, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.








Figure IV.11: Isothermes d’adsorption des ions cuivriques par  les halloysites  intercalées par acétate de sodium





Figure IV.12: Isothermes d’adsorption des ions cuivriques par les halloysites intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+]





Figure IV.13: Affinité d’adsorption de Cu2+ par l’halloysite brute et intercalée par acétate de sodium (a), et intercalée pendant 15 jours  par Mnn+ (CH3 COO)n (b), Conditions expérimentales:                              T=25°C, [Cu2+]o = 40mg/L, volume de solution = 20mL, quantité d’adsorbant = 50mg.











Figure IV.14: Evolution du facteur de séparation en fonction de la 


concentration initiale





Figure IV.15 : Isothermes du modèle de Redlich-Peterson (—) et données expérimentales (. . .) appliqué aux halloysites        intercalées par Na(CH3COO), Conditions expérimentales: pH = 6, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.





Figure IV.16 : Isothermes du modèle de Redlich-Peterson (—) et données expérimentales (. . .) appliqué aux halloysites        intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+],                                                                  Conditions expérimentales: pH = 6, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.





Figure IV. 17: Détermination des enthalpies et des entropies de l’adsorption des ions cuivriques par : (a) halloysites intercalées à l’acétate de sodium et (b) halloysites  intercalées à l’issue de 15 jours  par Mn+ (CH3COO)n                  [Mn+= Na+, NH4+, Pb2+],   Conditions expérimentales: pH = 6, volume de solution = 20mL, masse d’adsorbant = 50mg.





Figure IV.1: Evolution de la densité optique en fonction de la longueur d’onde
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