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Résumé 

Ces dernières années, la réglementation en matière de qualité d’eau est devenue de plus en 

plus stricte. Ceci est dû à une préoccupation sociale croissante relative à la préservation de 

l’environnement. Dans ce but, les recherches environnementales ont connu un développement 

remarquable. 

Le Rouge de Nylosane (2RBL) est un colorant de synthèse largement utilisé dans les 

industries algériennes de textile et en particulier la SOITEX de Tlemcen. Il est souvent rejeté 

dans l’écosystème avec des concentrations dépassant les normes requises par la législation. 

Le procédé appliqué dans cette étude, pour le traitement des solutions synthétiques dans l’eau 

pure de colorant Rouge de Nylosane, le procédé d’oxydation avancé : Fenton (Fe2+/H2O2) 

a permis d’atteindre des taux d’élimination >90%. 
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La protection de l’environnement s’impose afin de préserver la vie sur notre planète. 

La science de la protection de l’environnement étudie l’interdépendance entre 

l’environnement, les phénomènes et les processus naturels et artificiels, l’homme et les 

espèces vivantes. 

De nombreuses industries (textile, papeterie, plastique, agroalimentaire…) sont de 

gros consommateurs d’eau et utilisent des colorants organiques (solubles ou pigmentaires) 

pour colorer leurs produits. Ces colorants synthétiques sont à la fois toxiques et responsables 

de la coloration des eaux. En effet, il est connu que certains colorants se fixent plus ou moins 

efficacement, malgré l’emploi d’agents fixants. Il en résulte alors des eaux de rejet colorées 

qu’il est nécessaire de traiter avant leur rejet. Les réglementations en matière de rejet d’eaux 

usées sont également de plus en plus sévères et obligent les industriels à traiter leurs effluents. 

En outre, la majorité des colorants synthétiques ne sont pas biodégradables et peuvent 

constituer des facteurs de risques pour notre santé et de nuisances pour notre environnement. 

En particulier, les problèmes de coloration ont un impact psychologique important sur la 

population. En effet, un effluent coloré est perçu par l’opinion publique comme polluant et 

dangereux, alors que cette couleur, n’est généralement pas toxique, dans la limite de la norme 

autorisée. Il est donc primordial de limiter le plus possible la pollution en mettant en place une 

filière de traitement adaptée, intégrant une unité de décoloration. 

Les méthodes conventionnelles pour la purification de l’eau sont couteuses et sont 

parfois inadaptées aux traitements d’effluents. Parmi les procédés qui permettent de réduire la 

DCO des effluents, tels que les colorants, les procédés d’oxydation avancée par le réactif de 

Fenton (H2O2/Fe2+), qui produisent, in situ, des entités très réactives tels que les radicaux 

hydroxyles HO•. Ces derniers possèdent un pouvoir oxydant très élevé. Le procédé Fenton a 

un fort pouvoir de casser les liens des molécules et de dégradation la matière organique. 

 

L’objectif de ce travail est de démontrer l’efficacité du procédé d’oxydation 

avancé « Fenton », en vue d’application à la dépollution des effluents aqueux provenant des 

industries de textiles. L’étude a porté sur l’élimination du colorant Rouge de Nylosane (N-

2RBL) en solution synthétique.  

Ce manuscrit se compose de 3 chapitres principaux 

Dans le premier chapitre, nous présenterons une synthèse bibliographique sur les 

colorants. 
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Dans le second chapitre, nous présenterons les données bibliographiques sur le 

procédé d’oxydation avancé et en particulier le procédé Fenton.  

Le troisième et dernier chapitre, est consacré aux résultats expérimentaux et à leur 

interprétation. Cette partie décrira les méthodes d’analyses employées au cours de cette étude, 

elle étudiera les facteurs influençant la dégradation du colorant Rouge de Nylosane par le 

procédé Fenton et déterminera les conditions optimales. 
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I.1. Introduction  

 Les colorants occupent une place importante dans les composés organiques synthétiques. 

Ils sont utilisés en grande quantité dans les industries : textile, encre, plastique, cosmétique, 

tannerie, et sont de ce fait des polluants industriels communs. Leurs rejets dans les systèmes 

aquatiques causent des dommages à l’environnement en raison de leur toxicité, ce qui impose 

leur traitement. Mais la complexité de ces polluants est telle que leur couleur affecte 

énormément l’efficacité des traitements classiquement appliqués.  

 

     L’industrie du textile est une grande consommatrice d’eau. Les eaux de rinçage sont 

chargées en colorants. Ces effluents de colorant sont fortement stables et récalcitrants à la 

biodégradation [1]. Un certain nombre de colorants est reconnu dangereux pour la santé. 

L’élimination de la couleur est un problème crucial pour l’environnement.  

 

      Ces colorants sont difficiles à dégrader à cause de leurs structures complexes et de leurs 

propriétés xénobiotiques. La présence de colorants dans l’eau, même à basse concentration, 

est très visible et indésirable. Elle réduit la pénétration de la lumière, ce qui donne des effets 

dérogatoires sur la photosynthèse. 

 

I.2. Généralités sur les colorants 

I.2.1. Définition 

       Un colorant est une substance chimique colorée capable de transmettre sa coloration à 

d’autres corps, c’est un composé organique insaturé et aromatique. 

      Les première matières colorantes étaient d’origines végétales (garance, indigo, gaude..) ou 

même animales (carmin tiré de la cochenille). A l’heure actuelle, presque la totalité des 

matières colorantes employées sont des dérivées des hydrocarbures contenus dans le goudron 

de houille [2]. 

 

I.2.2. Nature des colorants  

       Les colorants sont des composés chimiques colorés, naturels ou synthétiques, en général 

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

dans certaines conditions. La terminologie industrielle moderne définit un colorant comme un 

produit contenant le colorant organique pur avec différents additifs et agents de coupage, qui 

facilitent son utilisation.  

Il existe deux types de colorants : 
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I.2.2.1. Colorants naturels    

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

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

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

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

colorants de cuve. Seuls les premiers sont peu solubles dans l’eau. 

I.2.2.1.1. Les colorants à mordant  

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

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

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

lesquels, les colorants pouvaient ensuite former une laque insoluble solidement fixée à la 

matière textile. 

I.2.2.1.2. Les colorants de cuve  

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

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

cuve a été conservée pour désigner toute une série de colorants ayant caractéristique 

commune d’être insoluble dans l’eau, mais de se solubiliser par réduction en leuco-dérivé 

possédant de l’affinité pour les fibres. 

 

I.2.2.2. Colorants synthétiques 

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

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

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

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

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

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

 

I.2.3. Classification des colorants  

           Les principales classifications les plus couramment rencontrées dans l’industrie, sont 

basées sur les structures chimiques des colorants synthétiques et sur les méthodes 

d’application aux différents substrats (textiles, papier, cuir, matières plastiques, etc.…). 

I.2.3.1. Classification chimique  

          Le classement des colorants selon leurs structures chimiques repose sur la nature du 

groupe chromophore.  
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I.2.3.1.1. Colorants anthraquinoniques  

      Ils sont d’un point de vue commercial, les plus importants après les colorants azoïques. 

Leur formule générale dérivée de l’anthracène (Fig I.1) montre que le chromophore est un 

noyau quinonique sur lequel peuvent s’attacher des groupes hydroxyles ou amino [3]. 

 

 

 

    

 

 

 

 

 

Figure I.1. Squelette anthraquinonique.      

 

I.2.3.1.2. Colorants azoïques  

      Les colorants azotés sont les colorants les plus couramment utilisés dans l’industrie 

textile, sont des composés organiques contenant un groupe azoté (Fig I.2) qui s’avère être 

stable comme colorants de textile [4]. Les colorants azotés sont résistants à la lumière, aux 

acides, aux bases et à l’oxygène qui font que leur utilisation dans l’industrie textile soit très 

répandue [5].  

 

 

 

 

      

 

 

 

 

 

 

 

Figure I. 2. Squelette azoïque. 
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I.2.3.1.3. Colorants du diphénylméthane et du triphénylméthane 

      Ces colorants représentent une catégorie beaucoup moins importante que celle des 

composés azoïques et anthraquinoniques. La principale application est la coloration du papier 

pour laquelle le caractère du résultat obtenu n’est pas un handicap majeur [6, 7]. 

 

I.2.3.1.4. Colorants indigoïdes 

     Tirent leur appellation de l’indigo dont ils dérivent. Ainsi, les homologues sélénié, soufré 

et oxygéné du bleu indigo provoquent d’importants effets hypsochromes avec des coloris 

pouvant aller de l’orange au turquoise (Fig I.3) [8]. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.3. Squelette indigoïde. 

 

I.2.3.1.5. Colorants nitrés et nitrosés 

     Forment une classe de colorants très limitée en nombre et relativement ancienne. Ils sont 

actuellement encore utilisés du fait de leur prix très modéré lié à la simplicité de leur structure 

moléculaire (Fig I.4 ), caractérisés par la présence d’un groupe nitro (
2NO ) en position 

ortho d’un groupement électro donneur (hydroxyle ou groupes aminés) [8, 9]. 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I. 4. Squelette denitrosés. 
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I.2.3.2. Classification tinctoriale  

I.2.3.2.1. Colorants solubles dans l’eau 

a. Colorants acides ou anioniques 

     Solubles dans l’eau grâce à leurs groupes sulfonâtes ou carboxylates (Fig I.5), ils sont ainsi 

dénommés parce qu’ils permettent de teindre les fibres animales (laine et soie) et quelques 

fibres acryliques modifiées (nylon, polyamide) en bain légèrement acide. L’affinité colorant-

fibre est le résultat de liaisons ioniques entre la partie acide sulfonique du colorant et les 

groupes amino des fibres textiles [8,10]. 

 

 

 

 

 

 

 

 Figure I.5. Squelette de Rouge Congo. 

 

b. Colorants basiques ou cationiques 

       Ils sont des sels d’amines organiques, ce qui leur confère une bonne solubilité dans l’eau. 

Ils appartiennent à des classes chimiques très différentes telles que les azoïques, les dérives du 

di et triphénylméthane (Fig I.6). Ces colorants ont reçu le nom de colorants cationiques, mais 

présentent des structures différentes [4,8].   

 

 

 

 

 

 

 

                                   

Figure I.6. Squelette de bleu Capri. 
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c. Colorants à complexe métallique 

       Les colorants à complexe métallique appartenant à la classe des azoïques et des 

anthraquinoniques. Ils sont des composés organiques qui présentent des groupes suffisamment 

voisins pour former des complexes par chélation avec des sels de chrome, de cobalt, de 

calcium, d’étain ou d’aluminium. Ces sels sont appelés des mordants.  

d. Colorants réactifs 

     Les colorants réactifs constituent la classe la plus récente de colorants. Ils doivent leur 

appellation à leur mode de fixation à la fibre. Leur molécule contient un groupement 

chromophore et une fonction chimique réactive de type triazinique ou vinylsulfone assurant la 

formation d’une liaison covalente avec les fibres, ils entrent de plus en plus fréquemment dans 

la teinture du coton et éventuellement dans celle de la laine et des polyamides [9-11]. 

 

I.2.3.2.2. Colorants insolubles dans l’eau 

    Ils sont désignés par le terme de colorants plastosolubles. Ces colorants ont été créés après 

les difficultés rencontrées avec la teinture des acétates de cellulose. Il existe d’ailleurs 

plusieurs autres classes de colorants insolubles dans l’eau, exemple : colorants de cuve, 

colorants au soufre et colorants d’oxydation [6,12]. 

 

I.2.4. Utilisation des colorants 

        Pour se convaincre de l’importance des matières colorantes, il suffit d’examiner 

l’ensemble des produits manufacturés soumis à une opération de coloration. Les grands 

domaines d’application des colorants sont les suivants : 

 Textiles : 60%. 

 Papiers : 10%. 

 Matières plastiques et élastomères : 10%. 

 Cuirs et fourrures : 3%. 

Les autres applications concernent les produits alimentaires, le bois et la photographie. 

 

 

 



Chapitre I                                                                                    Références bibliographiques 

 

10 
 

 

 [1] C.YONGQIAN « Décoloration et dégradation d’eau usagée de colorant par des mycètes 

de white Rot », College of Environmental Science and Engineering, Tongji University 

Schanghou 200092, China,(2005). 

[2] R.PERRIN, J.PSCHARFF, « Chimie industrielle », 2éme Edition Dunod, Paris, (1999), pp : 

661-679. 

[3] Suzuki, M. (1990). Adsorption Engineering, Elsevier, Amsterdam. and sediments by 

synchrotron X-ray techniques. In Applications of Synchrotron Radiation in Low-Temperature 

Geochemistry and Environmental Science. Reviews in Mineralogy and Geochemistry, 

Mineralogical Society of America, 49, 341-428. (2002). 

[4] Selhan Karago¨z a, Turgay Tay b, Suat Ucar a, Murat Erdem b. Activated carbons from 

waste biomass by sulfuric acid activation and their use on methylene blue adsorption. 

Bioresource Technology 99 (2008) 6214–6222. 

[5] Emmanuel Tertre. Thèse de doctorat. Adsorption de Cs+, Ni2+ ET des lanthanides sur une 

kaolinite et une smectite jusqu’à 150°C : étude expérimentale et modélisation, université de 

Toulouse, (2005). 

[6] Whittaker, M.PM and Grindstaff, L.I.(1974). Production of activated carbon from 

rubber and a carbonaceous binder. US Patent # 3,822,218. 

[7] Acemioglu, J. Colloid Interface Sce.274 (2004) 371-379. 

[8] P. K Malik, Dyes pigments 56 (2003) 239-249. 

[9] P.E.P. Barrett, L.G. Joyer, P.P. Halenda, J.Am. Chem. Soc.73 (1951) 373-380. 

[10]  Slejko, F.L.(1985). Adsorption Technology, Marcel Dekker, New York. 

[11] Y.S.HO, G. Mc Kay, Chem. Eng.J.70 (1998) 115-124. 

[12] Y.S.HO, G. Mc Kay, Process Biochem.34 (1999) 451-465. 

 



Chapitre II                                                                                                                       Fenton 
 

11 

 

II.1. Introduction  

 La plupart des composés organiques sont résistants aux traitements conventionnels 

chimiques et biologiques. Pour cette raison, d’autres méthodes sont développées comme 

alternatives aux processus classiques physico-chimiques et biologiques. Parmi les nouvelles 

technologies, les procédés d’oxydation avancée (POA) sont probablement la meilleure option 

de traitement vu qu’elles sont rapides et moins onéreuses.  Les processus avancés d’oxydation 

sont des techniques intéressantes pour le traitement de la terre, de l’eau de surface, des eaux 

souterraines et des eaux usées contenant des polluants organiques non biodégradables et/ou 

toxiques. Ces méthodes sont potentiellement capables de transformer les polluants organiques 

en eau et en substances inoffensives, réduire la DCO, la toxicité et d’améliorer la 

biodégradabilité des effluents par la modification de la structure des molécules organiques [1], 

qui pourront par la suite subir un traitement biologique [2] ou les minéraliser totalement [3].  

De nombreux procédés d’oxydation avancée ont été étudiés, aussi bien sur le plan de 

la recherche fondamentale (études des mécanismes réactionnels et études cinétiques), que de 

la recherche appliquée (études pilotes, évaluation technico-économique [4]). 

 

II.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 POA. Ces derniers sont particulièrement appropriés pour 

le traitement des effluents contenant des composés toxiques, récalcitrants aux procédés 

classiques et non biodégradables. Ce sont des méthodes efficaces pour atteindre un haut degré 

d’oxydation [5]. Leurs avantages sont les suivants : 

 Ils sont effectifs pour éliminer les composés organiques résistants de composition très 

variables et les composés inorganiques [6,7] ; 

 Ils sont capables de minéraliser complètement les contaminants organiques en CO2, 

H2O et sels minéraux [6,8] ; 

 Ils sont moins sensibles en présence des toxiques [6] ; 

 Ils produisent des sous-produits peu dangereux [6,9] ; 

 Ils ont une vitesse réactionnelle très rapide et sont non sélectifs aux   polluants [2] ; 
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 Ils peuvent être utilisés comme un prétraitement des eaux usées ou comme un 

traitement principal [10] ; 

 Ils ne produisent 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. 

 

Le principe commun de ces procédés est de générer directement dans le milieu (in 

situ) d’entités appelées les radicaux libres qui sont des intermédiaires radicalaires très réactifs. 

Ces entités sont : 

 

 Le radical hydroxyle HO• : le plus réactif ; 

 L’ion radical superoxyle O2
.-: assez réactif ; 

 L’ion ozonide O3
.- : peu réactif ; 

 Le radical hydroperoxyde HO2
. : inerte ; 

 Le radical HO3
. : inerte [5]. 

 

La production de ces radicaux libres (qui sont des oxydants secondaires) dans le 

milieu réactionnel se fait par l’activation d’un oxydant primaire disponible (souvent O3, H2O2) 

[11]. Dans la plupart des cas, l’espèce réactive formée, à température ambiante, est le radical 

hydroxyle [12, 13], qui est non sélectif, très réactif, très oxydant [14] et permet d’oxyder voire 

minéraliser les contaminants organiques en quelques minutes à quelques heures [15]. Il réagit 

généralement au moins un million de fois plus vite que l’O3 et l’H2O2 [11]. D’une manière 

générale on peut classer les procédés d’oxydation avancée selon le type d’activation de 

l’oxydant primaire : 

 

 Activation chimique : pour les procédés impliquant le couple O3 /H2O2 

 

2 O3 + H2O2                2 HO• + 3 O2                                  (II.1) 

 

 Activation photochimique : cas des procédés basés sur l’irradiation UV 

couplé 

 aux oxydants O3 et/ou H2O2, où il implique la photo-catalyse de semi-conducteur, tel que, le 

dioxyde de titane : 
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                      hν 

                       O3+ H2O                   H2O2 +O2      λ = 254 nm       (II.2)           

               hν 

                        H2O2                          2HO•            λ 〈 365nm                  (II.3) 

              hν 

                        semi conducteur                         e− + h+                      (II.4) 

 

                        h+ + H2O               HO• + H+               (II.5) 

 

                        e −+ O2                 O2 •−              (II.6) 

 

 Activation catalytique : dans ce cas, on site les procédés Fenton (H2O2/sel de  

fer), le procédés d’ozonation catalytique, et les procédés catalytiques à base d’hypochlorite 

[11]. 

 

II.3. Les radicaux hydroxyles 

Les POA ont des similitudes remarquables qui se traduisent par la participation des 

radicaux hydroxyles dans la plupart des mécanismes de réactions. Compte tenu que ces 

radicaux sont extrêmement instables en raison de leur réactivité élevée, ils doivent être 

produits de façon continue par des réactions chimiques ou photochimiques. Ces espèces sont 

efficaces pour la destruction des polluants, comparativement, à d’autres agents couramment 

utilisés. Leur potentiel d’oxydoréduction (à T=25°C) est égal à 2,8V/ENH (ENH : électrode 

normale d’hydrogène [15]). Ils sont classés en deuxième position après le fluor et ils sont plus 

puissant que le peroxyde d’hydrogène, l’ozone et le chlore. Contrairement aux oxydants 

puissants comme XeF et d’autres qui ne sont pas utilisables dans la dépollution à cause de 

leur extrême réactivité, leur nocivité sous forme réduite et la possibilité de former des 

trihalométhanes cancérigènes avec les matières organiques, les radicaux HO• répondent à un 

ensemble de critères d’exigence : 

 

 Ne pas induire de pollution secondaire ; 

 Ne pas être toxique ; 

 Ne pas être corrosif pour les équipements ; 
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 Être le plus rentable possible ; 

 Être relativement simple à manipuler. 

 

Les radicaux HO• ont un temps de demi-vie estimé inférieur à 70 ns dans l’eau [3,5]. 

La mesure de leur concentration est très difficile parce qu’ils réagissent très rapidement [16]. 

A l’état d’équilibre la concentration des HO• est entre 1010 et 1012 M [9]. Leur vitesse de 

réaction avec les composés organiques est souvent inférieure à la milliseconde [17]. 

 

II.4. Détermination des constantes cinétiques  

La vitesse de réaction du radical hydroxyle HO. sur les composés organiques (S) est 

décrite comme suivant : 

  

                       HO.+ S               Produits     (II.7) 

 

L’expression cinétique s’écrit : 

 

                       v = -d[S] / dt = kS ×[S]×[ HO.]       (II.8) 

avec : [S] = concentration en composé organique.  

 

En admettant le principe de l’état stationnaire pour les radicaux hydroxyles, l’équation 

précédente s’écrit : 

 

                       v = kS(app) × [S]    avec:   kS(app) = kS × [HO.]                       (II.9) 

 

          Une méthode de détermination des constantes cinétiques consiste en mise en place de la 

cinétique compétitive. Le composé S pour lequel on souhaite déterminer la constante 

cinétique avec les HO. est oxydé en présence d’un composé de référence M dont la constante 

de vitesse absolue est connue : 

 

                       -d[M] / dt = kM ×[M]×[ HO.]                (II.10) 

 

                                        = kM(app) × [M] avec kM(app) = kM × [HO.]              (II.11) 
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L’intégration des équations (II.9) et (II.11) donne : 

 

                       ln[S]/[S]0 = - kS(app) × t             (II.12) 

 

                       ln[M]/[M]0 = - kM(app) × t             (II.13) 

Si la dégradation de M et S ne résulte que d’une attaque par le radical hydroxyle, les 

vitesses relatives de disparition de M et S sont alors décrites par l’équation de cinétique 

compétitive : 

 

                       ln[S]/[S]0 = kS / kM × ln[M]/[M]0             (II.14) 

 

 

II.5. Réactions parasites  

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

vitesses cinétiques approchant les limites du contrôle des réactions par diffusion (1010 M-1.s-1 

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

formation des HO• 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-, FeII) et /ou les réactifs eux-mêmes (O3, H2O2, Fe2+). Ces réactions parasites affectent 

l'efficacité du traitement en entrant en compétition avec les réactions de dégradation des 

polluants organiques. 
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Tableau II.1. Réaction de compétition impliquant la consommation des radicaux HO• par des 

ions minéraux et affectant l’efficacité de l’oxydation radicalaire. 

 

 

Plusieurs données bibliographiques confirment que le procédé FENTON présente un 

grand rendement et un coût minime comparativement aux autres technologies avancées 

d'oxydation. En outre, il est caractérisé par la simplicité et le non emploi des substances 

nocives ou toxiques.  

 

II.6. Procédé Fenton  

II.6.1. Introduction  

Fenton décrivit à la fin du 19ème siècle que le fer ferreux favorisait fortement 

l’oxydation de l’acide maléique par le peroxyde d’hydrogène en milieu acide (Fenton, 1894). 

Des travaux ultérieurs ont montré que la combinaison de H2O2 et de Fe2+ nommé "réactif de 

Fenton", était un oxydant efficace pour une grande variété de substrat organique notamment 

des alcools, éthers, colorants, phénols, pesticides, aromatiques polycycliques [25-28]. 

Quarante ans plus tard, Haber et Weiss [29] identifiaient le radical hydroxyle comme étant 

Réactions k (L.mol-1.s-1) Références 

HO• + HCO3
-        HO- + HCO3

•             

HO• + CO3
2-          HO- + CO3

2-•          

HCO3
-        CO3

2- + H+   

CO2            HCO3
- + H+ 

HO• + H2PO4
-         H2PO4

  + HO-           

HO• + PO4
3-            HO- + PO4

2-               

HO• + H2O2           HO2
• + H2 O         

HO• + HO2
-            HO2

• + HO-               

 

HO• + Fe2+          HO- + Fe3+             

HO• + O3             HO2
• + O2                

HO• + Cl-            Cl• + HO-                       

HO• + H2SO4        SO4
•- + H2O    

8,5× 106 

3,9 ×108 

1 ×1012 (pKa=10,33) 

1 ×1012(pKa=6,35) 

2 ×104  

1 ×107 

2,7 ×107 

7,5× 109 

 

3,2 ×108 

2,0 ×109   

4,3× 109 

1,4 ×107 

Buxton et al., 1988 [19] 

Buxton et al., 1988[19] 

Smith et Martell, 1976[20] 

Smith et Martell, 1976[20] 

Maruthamuthu et Neta, 1978[21] 

Black et Hayon, 1970[22] 

Buxton et al., 1988[19] 

Buxton et al., 1988[19] 

 

Stuglik et Zagorski, 1981[23] 

Staehelin et al., 1984 [24] 

Buxton et al., 1988[19] 

Buxton et al., 1988[19] 



Chapitre II                                                                                                                       Fenton 
 

17 

 

l’espèce oxydante de la réaction présentée ci-dessous et communément appelée réaction de 

Fenton [30] : 

 

              Fe2+ + H2O2 + H+             Fe3+ + H2O + HO• (k = 55 L.mol-1.s-1)                    (II.15) 

 

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

composés organiques : 

1. Les radicaux hydroxyles produits dans l'équation (II.15) réagissent très rapidement ; 

2. Les réactifs sont simples à manipuler et sans danger pour l'environnement ; 

3. Les produits finaux (H2O, CO2, ions minéraux et hydroxydes ferriques) n'introduisent 

pas de pollution supplémentaire. 

 

Le procédé Fenton est un procédé efficace pour le traitement des colorants 

synthétiques [31, 25, 26, 32]. Les radicaux hydroxyles réagissent très rapidement sur les 

composés organiques pour conduire à la minéralisation de la matière organique. 

 

Dans le cas de la présence excessive de peroxyde d’hydrogène, la réaction FENTON 

se déroule seulement dans laps des premières secondes ou minutes. Après ce temps court, 

l’oxydation devient du type de la réaction « FENTON-like ». Jusqu’à présent, la plupart des 

applications pratiques ont utilisé un excès de peroxyde d’hydrogène. Par conséquent, les 

réactions « FENTON-like » sont les plus fréquentes. 

 

II.6.2. Généralités sur le peroxyde d’hydrogène et le sel du fer (II)  

II.6.2.a. Le peroxyde d’hydrogène  

 

Le peroxyde d’hydrogène H2O2 appelé familièrement eau oxygénée, est le premier de 

la série des peroxydes avec une liaison O-O faible entre deux groupements symétriques de 

même électronégativité [33], et une source potentielle de radicaux HO• [34]. 

 

Il est utilisé pour la réduction du rapport DCO/DBO en prédigestion des eaux usées 

contenant des pesticides, plastiques, colorants, teintures…, ou comme un prétraitement si le 

bio-traitement n’est pas pratiqué, ou comme un traitement pour améliorer le traitement 
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existant (floculation/ précipitation, flottation...), et plus c’est une source d’oxygène pour 

améliorer la combustion ou l’incinération. 

 

Le peroxyde d’hydrogène peut réagir directement ou après sa première ionisation ou 

dissociation en radical libre OH•. En oxydation forte, il réagit comme un réducteur en 

présence d’autres oxydants plus puissants (chlore, permanganate de potassium, dichromate de 

potassium) [34].  

 

Le peroxyde d’hydrogène est un oxydant non polluant, s’il n’est pas consommé 

rapidement au cours de l’oxydation, il se décompose en donnant uniquement le H2O et O2. 

C’est pour cela son utilisation est conforme aux règlements d’environnement stricts. 

 

L’eau oxygénée compte parmi les oxydants les plus intéressants, parce qu’elle est 

active même à température ambiante et donne le O2 et le H2O comme produits finaux.  

 

Certains polluants sont oxydés en composés biodégradables par le peroxyde 

d’hydrogène, et l’oxygène formé à partir de H2O2 contribue à l’augmentation de la 

biodégradabilité. 

 

Malgré son pouvoir oxydant élevé, il réagit très lentement et son emploi seul n’est pas 

intéressant dans le traitement des effluents [35], contenant des concentrations élevées de 

certains contaminants réfractaires [36]. Son activation peut se faire selon les voies suivantes : 

 

 Activation par hypochlorite : consiste à la production de l’oxygène singulier [1]. 

 

 Activation par catalyseur métallique : en phase homogène, l’utilisation du 

catalyseur peut catalyser la vitesse de l’oxydation des composés organiques [4]. De 

nombreux travaux ont été publiés dans la littérature sur la décomposition catalytique 

du peroxyde d’hydrogène, et montrent que beaucoup d’éléments peuvent catalyser 

cette décomposition. Le couple : H2O2/Fe a une importance particulière [1]. 

 

 Activation par O3 et /ou UV : l’utilisation des radiations UV seul, et de l’ozone seul 

ou combinés (UV/H2O2), (O3/H2O2), (O3 /H2O2/UV) peuvent catalyser la 

décomposition de peroxyde d’hydrogène.  
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II.6.2.b. Les catalyseurs  

Le catalyseur est une espèce qui accélère une réaction thermodynamiquement possible, 

sans modifier l’état final prévu par la thermodynamique et sans apparaître dans l’équation du 

bilan. Il permet d’obtenir des degrés d’oxydation importants à des températures, et des 

pressions nettement plus basses. Ceci permet de réduire davantage le coût du procédé, ce qui 

le rend plus accessible [37]. 

 

Non seulement le fer est un élément important et omniprésent dans la nature, il est 

employé fréquemment dans le traitement des eaux. Depuis des années, le fer a été utilisé 

comme coagulant, adsorbant et catalyseur dans le traitement des eaux. Le fer est parmi les 

métaux de transition qui sont susceptibles de catalyser à l’état de trace, la réaction de 

décomposition de peroxyde d’hydrogène [38].  

 

          Plusieurs études ont été orientées vers l’amélioration de la cinétique d’oxydation par 

l’utilisation de différents modes de catalyse homogène et hétérogène. En phase homogène, le  

fer peut être ajouté sous forme Fe(II) (FeSO4 ,7H2O), Fe(III) (Fe(SO4)3,9 H2O ou 

Fe(NO3)3,9H2O) ou sous forme de fer Fe. Les deux premières formes ont donné de bons 

résultats en terme de réduction du COT [39]. En phase hétérogène, le Fe(III) peut être 

supporté sur des résines [40], ou sous forme de Fe-Al12-PIILC [41, 42], Fe-Ce-Al supporté 

sur l’argile [43], Fe/ZSM5 [44] et ferroxalate [16]. 

 

II.6.3. Mécanismes d’oxydation  

     Globalement, la stœchiométrie est de deux molécules de H2O2 consommées pour une 

molécule de fer(II). Toutefois, la réaction entre le fer(III) et H2O2 étant beaucoup plus lente 

que la réaction initiale, le fer(II) est grandement consommé dans ce système. En outre, la 

présence de grandes quantités initiales en réactifs réduit l’efficacité du système car à la fois 

H2O2 et le fer(II) peuvent réagir avec les radicaux hydroxyles formés. C’est pourquoi certains 

procédés ont été développés afin de limiter les quantités de fer ajoutées, tout en assurant une 

régénération efficace du fer, pour limiter le coût du traitement (procédés photo-Fenton et 

électro-Fenton).La réaction du peroxyde d’hydrogène avec l’ion ferreux Fe2+ en solution 

aqueuse acide (la réaction FENTON) conduit à la formation des radicaux d’hydroxyle (OH.) 
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connus comme étant des oxydants forts des polluants organiques et aussi à la production 

d’ions ferriques Fe3+, selon le mécanisme suivant [32-45] : 

                       H2O2 + Fe2+                   Fe3+ + OH. + OH-              (II.16) 

  

Le Fe(III) formé dans la réaction (II.16) peut régénérer Fe2+ de différentes manières [46] : 

  

                       H2O2 + Fe3+                    Fe2+ + HO2
. + H+                   (II.17) 

 

                       Fe+3 + HO2
.                     Fe2+ + H+ + O2                   (II.18) 

 

                       Fe3+ + R.                         Fe2+ + R+                                                 (II.19) 

 

                       Fe3+ + e-                          Fe2+                                                         (II.20) 

 

            Le Fe2+ régénéré réagit avec le peroxyde d’hydrogène, engendrant une génération 

catalytique des radicaux hydroxyles. 

 

II.6.4. Applications  

Ce réactif permet d’éliminer ou dégrader une grande variété de contaminants en 

solution aqueuse soit seul ou combiné à d’autres procédés, tels que : 

 

• Coagulation/réactif Fenton : pour le traitement d’effluent d’industrie de production des 

herbicides [47], et pour le traitement des lixiviats de décharge sanitaire [47, 48] ; 

• Traitement des eaux usées contenant des pesticides afin de faire un traitement biologique 

combiné à la coagulation [2] ; 

• Il a été utilisé avec succès pour traiter différentes eaux industrielles, telles que : les 

industries de textile [45, 46], pharmaceutique (comme un prétraitement) [49], teinture [50], 

les colorants [51], des huileries d’olive [52,53], pétrolière [54] et cosmétique [55] ; 

• Réduction des hydrocarbures aromatiques polynucléaires [56] et traitement des saumures 

[57,58] ; 

• Traitement des eaux usées de traitement de surface [59] ;  

• Utilisation pour la remédiation des sels et des eaux d’irrigation [60] ; 

• La dégradation de bisphénols [61] ; 
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• Traitement des lixiviats de décharge [62] ; 

• Oxydation du phénol [63] ; 

• Oxydation des eaux usées d’industrie d’additifs de plastique, caoutchouc (Flotron, 2004) ; 

• La réhabilitation des matières solides contaminées comme les boues ou les sols [15]. 

II.6.5. Facteurs influençant l’efficacité du procédé Fenton  

II.6.5.1. Choix du pH  

L’efficacité de la dégradation et les formes intermédiaires sont contrôlées par le pH de 

la solution. La réaction de Fenton a généralement lieu en milieu très acide pour prévenir la 

précipitation des sels de fer (particulièrement les sels ferriques) en hydroxydes correspondants 

[31]. Cependant, si la concentration en protons est trop élevée, il peut y avoir consommation 

des radicaux hydroxyles par la demi-réaction redox ci-dessous dont la constante de vitesse est 

relativement élevée (kOH,H+ = 7x109 mol-1.L.s-1) [64]. 

                      OHeHOH 2 

                                                                (II.21)      

Les électrons peuvent provenir de la demi-réaction d’oxydation du fer ferreux en fer 

ferrique : 

                      
  eFeFe 32

                  (II.22) 

Il s’ensuit la réaction globale suivante : 

                      OHFeHOHFe 2

32  

                         (II.23) 

        Sachant que la constante de vitesse d’oxydation de la plupart des substrats organiques 

par le radical hydroxyle est de l’ordre de 107-1010 mol-1.L.s-1, à des pH inférieurs à 2, les 

protons pourraient inhiber la dégradation de ces substrats  par la consommation en radicaux 

par la réaction précédente. En outre, les milieux très acides inhibent la complexation du fer 

ferrique, en déplaçant l’équilibre vers le fer ferrique libre dans la solution : 

                       
  HOOHFeOHFe 2

22

3 )(                          (II.24) 

Par conséquent, en milieu très acide, la régénération du fer ferreux devient 

problématique. Aussi est-il généralement établi que le pH optimum de la réaction de Fenton 

se situe aux alentours de 2,5-3,5 [65-69]. Les expériences menées confirment ces prédictions 

théoriques. Par exemple, une étude sur la dégradation des chlorobiphényles en solution 

aqueuse par la réaction de Fenton photo-assistée a montré qu’à pH 2, bien qu’il y ait une 

dégradation satisfaisante des composés parents, une grande quantité d’intermédiaires était 

formée en début de réaction et n’était dégradée qu’ultérieurement. La dégradation optimale 

est obtenue à pH 3. A ce pH, peu d’intermédiaires sont formés et ils sont rapidement 
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dégradés. A pH 4, les composés parents et les intermédiaires sont lentement dégradés [65]. 

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

d’hydroxyde de fer Fe(OH)3. Ce précipité étant très stable (Ks = 10-38), la réduction du Fe3+ en 

Fe2+ devient très lente et la régénération de Fe2+, comme initiateur de production de radicaux 

•OH, devient l’étape cinétiquement limitante du procédé. 

 

II.6.5.2. Effet de la concentration des réactifs – rapport [H2O2] /[Fe2+]  

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 

peroxyde d’hydrogène additionnée entraîne un accroissement de l’efficacité de dégradation 

sans influence notable sur la cinétique [69]. 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. 

 

II.6.5.3. Choix de la 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 [52]. 
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III.1. Introduction  

De nos jours, le réactif de Fenton est efficacement utilisé dans les processus 

d’oxydation chimique pour le traitement et le prétraitement des eaux usées. Cette méthode 

d’oxydation est basée sur l’utilisation d’un mélange de peroxyde d’hydrogène et le sel de fer 

pour produire des radicaux hydroxyles HO• en milieu acide et en conditions ambiantes [1,2] 

suivant la réaction (III.1) (réaction de Fenton) : 

 

                    Fe2+ +H2O2                     Fe3+ +OH. +OH-                                                      ( III.1) 

 

Il a été utilisé avec succès pour traiter différentes eaux industrielles, telles que : les 

industries de textile [3,4] et les colorants [5]. 

 

Dans ce travail, on a étudié la dégradation du colorant Rouge de Nylosane (N-2RBL) 

par le procédé Fenton dans le but d’étudier l’effet des paramètres expérimentaux sur la 

dégradation du colorant par les radicaux hydroxyles produits par la réaction Fenton dans la 

solution. 

 

III.2. Le colorant Rouge de Nylosane (N-2RBL) 

  

Le Rouge de Nylosane (RN) nous a été fourni par les industriels de la TINDAL de 

Msila (Algérie), il rentre dans la catégorie des colorants acides azoïques, très solubles dans 

l’eau (80g/L à 90°C), et les solutions aqueuses. C’est un colorant très toxique, la valeur de la 

DL50 pour les espèces rats est supérieure à 5000 mg/kg, et la CL50 pour les espèces poissons 

est de 90 mg/g. 
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Tableau III.1. Quelques propriétés physico-chimiques du Rouge de Nylosane. 

Propriétés Rouge de Nylosane N-2RBL 

Numéro de CAS 71873-39-7 

Formule chimique C24H21ClN4O6S2 Na 

Masse moléculaire 587.97 

Taille de la molécule (14,7 x 13,1 x 6,6)AO3 

Concentration en colorant 35-40% 

λmax 500 (nm) 

pKa1, pKa2 6.8, 9.2 

Caractérisation chimique Colorant acide anionique azoïque 

Etat Granulé 

Couleur Rouge foncé 

Odeur Inodore 

Densité apparente 510kg/m3 

Solubilité dans l’eau 80g/L (90°C) 

pH 10-11 (20°C) 

 

 

Figure III.1. Structure moléculaire du Rouge de Nylosane. 
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III.3. Matériels et méthodes d’analyse 

III.3.1. Mesure de pH  

Le pH de la solution lors des expériences, a été mesuré en utilisant un pH mètre. Le 

pH initial a été varié en utilisant une solution 0,1N de HNO3 ou une solution de NaOH (0.1N). 

III.3.2. Mesure de l’absorbance 

La mesure de l’absorbance est effectuée par un spectrophotomètre UV-VIS. L’analyse 

spectrophotométrique est fondée sur l’étude du changement d’absorption de la lumière par un 

milieu en fonction de la concentration d’un constituant. De la proportion de l’intensité 

lumineuse absorbée par solution, on déduit la concentration de la substance absorbante. Dans 

l’analyse spectrophotométrie, on utilise une lumière sensiblement monochromatique. 

 L’absorptiométrie a pris une importance plus grande que la volumétrie, c’est 

aujourd’hui la méthode d’analyse la plus utilisée. Ses principaux avantages sont les suivants : 

 Elle est d’un emploi très général. Si le corps à doser est peu adsorbant on lui ajoute un 

réactif convenable afin qu’il lui donne un composé absorbant. 

 C’est le plus souvent la méthode de choix pour le dosage des traces. 

 Elle peut être extrêmement rapide par suite de son utilisation pour les mesures directes 

sans addition de solution titrée et de la facilité de la mesure. 

III.3.3. Mesure de la DCO 

La mesure de la demande chimique en oxygène (DCO) est une détermination de la 

matière organique dans l’eau basée sur son oxydabilité par le bichromate. 

Afin de vérifier si les colorants subissent une minéralisation totale, nous avons suivi la 

variation de la demande chimique en oxygène des mélanges réactionnels en fonction du 

temps. Nous avons à cet effet, utilisé un DCO-mètre (Thermoreactor FB 15004) dans lequel 

des petites quantités de l’échantillon sont suffisantes. Le principe de mesure est basé sur le 

dosage par colorimétrie de l’excès de bichromate qui n’aurait pas régi avec la matière 

organique. 

La mesure de la DCO doit être faite simultanément sur les échantillons et sur l’eau 

pure qui est utilisé pour faire les différentes dilutions. Cette mesure constitue ce que l’on 

appelle le ‘blanc’. 
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Un essai à blanc sera réalisé où l’eau à analyser sera remplacer par de l’eau distillée. 

III.3.3.1. Préparation des solutions : 

 Solution de digestion : 

Dissoudre 80g de sulfate de mercure HgSO4 dans 800ml d’eau, ajouter avec précaution 

200ml d’acide sulfurique H2SO4, laisser refroidir et ajouter 11.767g de dichromate de 

potassium K2Cr2O7 préalablement séché à 105°C pendant 2 heures, transférer la solution 

quantitativement dans une fiole jaugée de 1000 ml et compléter en volume. 

 Réactif acide 

Ajouter 1 g de sulfate d’argent Ag2SO4 à 40 ml d’eau distillée, ensuite verser 960 ml d’acide 

sulfurique H2SO4 et laisser reposer pendant 24 heures. 

 Solution de dosage 

Solution titrée de Sulfate de fer II et d’ammonium hexahydraté [(NH4)2 Fe (SO4)2, 6H2O] de 

concentration 0.12 M : dissoudre 47 g de ce dernier dans l’eau distillé, ajouter 20 ml d’acide 

sulfurique, refroidir et diluer à 1000 ml. 

III.3.3.2. Protocole d’analyse  

5 ml de la solution de bichromate de potassium (0.24N) sont additionnés à 10 ml de 

l’échantillon. Le mélange est homogénéisé soigneusement puis mélangé à 15 ml d’acide 

sulfurique/sulfate d’argent en refroidissement avec précaution sous l’eau courante pour éviter 

toute perte de substances organiques volatiles. Puis la solution est soumise à une ébullition 

avec reflux pendant 2 heures dans un bloc chauffant de type thermoreactor modèle FB 15004 

à une température de 150°C. Après refroidissement, le volume de l’échantillon est complété à 

75 ml avec de l’eau distillé en suite titrée avec le sulfate de fer II et d’ammonium en présence 

d’une ou deux gouttes de la solution féronie indicateur. La fin du dosage est détectée par le 

virement de la couleur verte au rouge violacé. 

III.3.3.3. Equation mises en jeu : 

Réaction (III.2) oxydation des matières organiques par le dichromate de potassium : 

K2Cr2O7                    K2O+Cr2O3+ 3/2 O2                                                                          (III.2) 
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Réaction (III.3) d’oxydoréduction pour le dosage des ions Cr2O2-
7 qui n’ont pas réagi lors de 

la réaction (III.2) par les ions Fe2+ : 

 

Fe2+                  Fe3+ + 1 e- 

   Cr2O2-
7 + 14 H+ + 6 e-        2 Cr 3+ +7 H2O 

 

Cr2O2-
7 + 14 H+ + 6 Fe2+                      2 Cr 3+ +7 H2O + 6 Fe3+             (III.3) 

L’équivalence de cette réaction s’observe lorsque la coloration de la solution passe du vert au 

rouge violacé. 

III.3.3.4. Résultats et interprétation : 

Pour l’essai à blanc, on trouve une équivalence généralement en sel de Mohr de 9,6 à 9,8 ml. 

La valeur de la DCO est calculée à partir de la relation suivante : 

                   DCO (mg d’O2/L) = 8000 * C* (V1-V2) /V0                                                                               (III.4) 

Où :  

V2 : Volume en ml de sel de Mohr versé pour l’échantillon ; 

V1 : Volume en ml de sels de Mohr pour l’essai à blanc ; 

V0 : Volume de la prise d’essai (ml) ; 

C : Titre de la solution de sel de Mohr versé pour l’échantillon (ml). 

La mesure de la DCO permet d’évaluer la minéralisation des matières organiques due au 

traitement. Cette méthode permet d’estimer le taux de dégradation de chaque composé 

organique. 

III.4. Procédures opératoires  

Pour chaque expérience, une solution aqueuse synthétique du colorant RN de 100 µM, 

a été préparée. 
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Dans toutes les expériences réalisées dans cette partie d’étude, le niveau initial de pH a 

été fixé à une valeur de 3, par l’addition d’une quantité appropriée de solution d’acide 

nitrique. La méthode générale suivie dans toutes nos expériences est la suivante : dans un 

bécher, on introduit un volume de la solution mère du colorant RN (selon les concentrations 

exigées par l’expérience), on ajuste le pH, puis une quantité de FeSO4.7 H2O, ensuite un 

volume de H2O2 concentré, celle-ci est agitée sous une température de réaction constante en 

utilisant un bain thermostaté. Les échantillons prélevés en fonction du temps de traitement 

doivent être analysés immédiatement car la réaction continue après le prélèvement, donc la 

mesure de l’absorbance doit terminer dans une minute, idem pour la mesure de la DCO et les 

autres analyses [6]. 

III.5. Résultats et discussion 

III.5.1. Etablissement de la courbe d’étalonnage 

           L’établissement de la courbe d’étalonnage du colorant RN par spectrophotométrie  se 

fait par la préparation d’une solution mère de concentration donnée, à partir de laquelle des 

dilutions successives sont préparés pour avoir différentes concentrations de solutions filles.  

 Les résultats des absorbances sont regroupés dans le tableau 1 (annexe) et représentés 

sur la figure (III.2). 

 

 

Figure III.2. Courbe d’étalonnage du Rouge de Nylosane. 
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La régression linéaire a donné A = 0.0097 C avec un coefficient de détermination R2 = 

0.9991 ce qui représente un très bon ajustement linéaire. Cette équation est utilisée pour 

calculer les concentrations inconnues. 

 

III.5.2. Effet de la concentration des réactifs – rapport [Fe2+] / [H2O2]  

III.5.2.1. Suivi de la décoloration  

Il est cité dans la littérature que le rapport Fe2+/ H2O2 est un facteur clé pour améliorer 

le traitement. Ces deux réactifs réagissent avec les radicaux HO• et peuvent inhiber les 

réactions d’oxydation, si l’un des deux n’est pas à sa dose optimale [7]. 

Il a été confirmé que le rapport optimal est celui qui assure d’atteindre le maximum de 

dégradation sans que les deux réagissent avec les radicaux HO• [7]. 

Dans cette partie d’étude, on a effectué une série d’expériences, en variant le rapport 

molaire [Fe2+] /[H2O2] de 1/20,1/40,1/60 et 1/100 pour des concentrations initiales de 

FeSO4 .7H2O 0,1 et 0,2 mM afin de déterminer les conditions optimales pour la dégradation 

d’une solution aqueuse contenant initialement 100 µM du colorant RN par le procédé Fenton. 

Au cours de la réaction et pendant les 24 heures de traitement, des prélèvements ont 

été effectués pour le suivi de l’opération de la dégradation du RN. 

       Le taux de décoloration R(%)=
Abs0−Abst

Abs0
× 100                                 (III.5) 

 

  

 

 

 

 

 

 



Chapitre III                                                                      Résultats et discussion 

 

 
36 

Tableau III.2. Influence de la concentration en réactifs sur le taux de décoloration du 

colorant RN par le procédé Fenton. 

[Fe2+] mM [H2O2] mM [Fe2+]/ [H2O2] Taux de 

Décoloration(%) 

 

0.1 

2 1/20 48,84 

4 1/40 44,48 

6 1/60 33,72 

10 1/100 30,81 

 

 

0.2 

4 1/20 93 ,90 

8 1/40 73,55 

12 1/60 52,91 

20 1/100 37,50 

 

 

 

Figure III.3. Effet du rapport molaire [Fe2+] /[H2O2] sur le taux de décoloration du colorant 

RN par le procédé Fenton. Conditions expérimentales : pH=3, [RN]=100µM, T=303 K, t=24 

h. 
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Figure III.4. Effet du rapport molaire [Fe2+] /[H2O2] en fonction du temps. Conditions 

expérimentales : pH=3, [RN]=100µM, T=303 K, [Fe2+] = 0.1 mM. 

 

 

Figure III.5. Effet du rapport molaire [Fe2+] /[H2O2] en fonction du temps. Conditions 

expérimentales : pH=3, [RN]=100µM, T=303 K, [Fe2+] = 0.2 mM. 
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Les figures (III.3), (III.4) et (III.5) montrent que la décoloration la plus rapide est 

obtenue pour le rapport [Fe2+] / [H2O2] = 1/20 ([H2O2] = 4× 10-3 mol. L-1 et [Fe2+] = 0,2 × 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 de la décoloration. 

D’après ces résultats, on peut dire que : 

 Une oxydation du substrat optimale peut être obtenue si la consommation des radicaux 

hydroxyles par les réactifs eux-mêmes, c’est-à-dire le peroxyde d’hydrogène et l’ion ferreux, 

est limitée. Ceci implique que, ni le peroxyde d’hydrogène, ni l’ion ferreux ne doivent être sur 

dosés afin que la quantité maximale de radicaux hydroxyles soit disponible pour, par la suite, 

oxyder les polluants organiques. D’autre part, le rapport [Fe2+]0 / [H2O2]0 doit être optimisé. 

En effet, en présence d’un excès d’ions Fe2+ par rapport au peroxyde d’hydrogène, il peut y 

avoir un arrêt rapide des réactions et de plus, le fer(III) généré en excès peut s’hydrolyser et 

former des précipités. Par contre, en présence d’un excès de peroxyde d’hydrogène par 

rapport aux ions ferreux, l’oxydation chimique est favorisée en raison de la régénération 

possible du fer ferreux [2]. 

Un excès en peroxyde d’hydrogène par rapport à l’ion ferreux semble donc nécessaire 

pour mener à bien l’oxydation de substrats organiques. Toutefois, si l’excès de peroxyde 

d’hydrogène devient trop important, celui-ci peut alors devenir un consommateur important 

de radicaux hydroxyles et favorise leur recombinaison, selon les réactions suivantes :  

H2O2 + •OH → H2O + HO2
•           (k = 2,7 × 107 mol-1.L.s-1)                                           (III.6) 

HO2
• + •OH → H2O + O2              (k = 0,71 × 1010 mol-1.L.s-1)                                     (III.7) 

•OH + •OH → H2O2                      (k = 5,2 × 109 mol-1.L.s-1)                                            (III.8) 

III.5.2.2. Etude de la dégradation  

 La valeur de la DCO caractérise la quantité de substances chimiquement oxydable 

présentes dans l’eau. C’est un des paramètres d’évaluation utilisé pour estimer les taxes de 

pollution que doivent payer les entreprises productrices d'effluents polluants. Il s’agit de la 

quantité d’oxygène nécessaire pour oxyder principalement les composés organiques présents 

dans l’eau [8]. Suite au traitement par procédé Fenton, nous avons obtenu les DCO après 24h 

de traitement pour différentes concentrations initiales du rapport molaire [Fe2+] / [H2O2]    
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         Le taux de dégradation R(%) =
DCO0−DCOt

DCO0
× 100                                (III.9) 

 

Tableau III.3. Influence de la concentration en réactifs sur le taux de dégradation du colorant 

RN par le procédé Fenton. 

 

[Fe2+] mM [H2O2] mM [Fe2+]/ [H2O2] Taux de 

Dégradation(%) 

 

0.1 

2 1/20 66,66 

4 1/40 38,33 

6 1/60 16,66 

10 1/100 8,33 

 

 

0.2 

4 1/20 83,33 

8 1/40 71,66 

12 1/60 51,66 

20 1/100 25 
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Figure III.6. Effet du rapport [Fe2+] /[H2O2] sur le taux de dégradation du colorant RN par le 

procédé Fenton. Conditions expérimentales : pH=3, [RN]=100 µM, T=303 K, t=24 h. 

 

La figure (III.6) montre que le meilleur taux de dégradation du colorant RN est obtenu 

pour : [Fe2+] /[H2O2] = 1/20 ([H2O2] = 4× 10-3 mol. L-1 et [Fe2+] = 0,2 × 10-3 mol. L-1). Ces 

résultats sont en accord avec ceux trouvés par la décoloration. 

On peut conclure que le rapport molaire [Fe2+] /[H2O2] a différentes influences sur la 

minéralisation et cela dépend de la structure chimique ainsi que de la taille des molécules de 

différents types de colorants [9]. 

Le fer ferreux et H2O2 ne réagissent pas seulement pour générer les radicaux 

hydroxyles selon la réaction (IV.4), mais ils peuvent jouer le rôle de scavenger et consommer 

les OH. (Réactions IV.6, 7, 8 et 10). De ce fait il faut optimiser le rapport molaire [Fe2+] 

/[H2O2]. Aussi, il a pu être précisé que le changement de l’optimal du rapport molaire dépend 

de la structure chimique du colorant et dépend également de la concentration de l’ion ferreux 

ce qui n’est pas souvent souligné dans la littérature [9]. 

                                Fe2+ + OH• → Fe3+ + OH-                                                                (III.10) 
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III.5.3. Effet de la concentration du colorant Rouge Nylosane  

La concentration du polluant organique est un paramètre très important dans le traitement des 

eaux usées. C’est pour cette raison qu’on a étudié l’influence de ce paramètre sur le procédé 

Fenton.  

III.5.3.1. Suivi de la décoloration  

Des solutions du colorants RN ont été traitées par le réactif Fenton pendant 24 heures. 

L’analyse par spectrophotométrie a donné les taux d’élimination par rapport à la couleur en 

fonction du temps de traitement pour différentes concentrations initiales du colorant RN. 

 

 

Figure III.7. Effet de la concentration du colorant RN en fonction du temps. Conditions 

expérimentales : Fe2+ /H2O2=1/20, [Fe2+] =0.2Mm, T =303 K, pH=3. 

 

III.5.3.2. Suivi de la dégradation par la DCO  

La dégradation est appréciée par la mesure de la demande chimique en oxygène. Les 

échantillons sont analysés directement après 24 heures de traitement.  
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Figure III.8. Effet de la concentration du colorant sur le taux de dégradation du colorant RN 

par le procédé Fenton. Conditions expérimentales : pH=3, [Fe2+] =0.2 mM, [Fe2+] /[H2O2] 

=1/20, T=303 K, t=24 h. 

Les résultats montrent que l’efficacité de dégradation, suivi par la mesure de 

l’absorbance et la DCO diminue avec la concentration du colorant RN. 

 

L’augmentation de la concentration du colorant RN de 100 à 700 µ mol L-1 diminue le 

taux de décoloration de 93,9 à 18,86 % et le taux d’abattement de la DCO de 83,33 à 12 % 

après 24 h de traitement. L'augmentation de la concentration du colorant augmente le nombre 

de molécules du colorant dans la solution pour le même nombre de radicaux hydroxyles, ce 

qui conduit à la diminution du taux de dégradation. 

 

 III.5.4. Effet de la température  

Gogate et Pandit [10] conviennent que l'oxydation pour H2O2 est accélérée par 

l'augmentation de la température, mais ils recommandent une température maximum de 

réaction de 40 °C, parce que le H2O2 est très rapidement dégradé au-dessus de cette 

température. Réciproquement, Chen et autres [11] ont vérifié que l'utilisation de H2O2 dans 

des procédés d’oxydation est efficace jusqu'à 100°C. 

 

De ce fait, il a été intéressant d’étudier l’effet de la température sur la dégradation du 

colorant RN pour la dose du catalyseur, le rapport molaire [Fe2+] /[H2O2] et la concentration 

initiale du colorant RN optimaux. 
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III.5.4.1. Suivi de la décoloration  

Des solutions du colorant RN ont été traitées par le procédé Fenton durant un temps de 

4 heures. L’analyse par spectrophotométrie a donné les taux d’élimination par rapport à la 

couleur en fonction du temps de traitement pour différentes températures. 

  

 

 

Figure III.9. Effet de la température sur la décoloration du colorant RN en fonction du temps.  

Conditions expérimentales : Fe2+ /H2O2=1/20, [Fe2+] =0.2Mm, [RN]=100µM, pH=3. 

 

III.5.4.2. Suivi de la dégradation par la DCO  

La demande chimique en oxygène permet la détermination de la quantité d’oxygène 

nécessaire à l’oxydation de la totalité de la matière oxydable (organique et minérale), elle 

reflète son degré de minéralisation [12]. 
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Figure III.10. Effet de la température sur le taux de dégradation du colorant RN par le 

procédé Fenton. Conditions expérimentales : pH=3, [Fe2+] =0.2 mM, [Fe2+] /[H2O2] =1/20, 

[RN]=100 µM, t= 4 h. 

 

Les résultats obtenus montrent que : 

Plus la température augmente, plus la cinétique de dégradation (suivi par la mesure de 

l’absorbance et la DCO) est rapide et l’efficacité du traitement est importante.  

 

Cela peut être expliqué par l’augmentation de la constante cinétique (loi d’Arrhenius). 

En effet la réaction entre le peroxyde d’hydrogène et le fer ferreux est accélérée ainsi que la 

régénération des radicaux hydroxyles qui dégradent le colorant RN [6]. 

A des températures élevées, les deux réactions de Fenton sont accélérées suivant la loi 

d’Arrhenius. Par conséquent, les Fe2+ régénérés rapidement à partir de Fe3+, à cause de la 

température élevée vont réagir avec H2O2 en excès pour produire les radicaux hydroxyles 

empêchant ainsi les réactions parasites qui consomment les HO. 

                    Fe2+ + H2O2                             Fe3+ + OH- +OH.          (III.11) 

                    Fe3+ + H2O2                               Fe2+ + HO2
. + H+                                                (III.12) 

 

 

0

10

20

30

40

50

60

70

80

90

30 50 70

T
a
u

x
 d

e 
d

ég
ra

d
a

ti
o

n
(%

)

Température(°C)  



Chapitre III                                                                      Résultats et discussion 

 

 
45 

III.5.5. Le spectre UV-Visible du colorant RN 

Les spectres d’absorption UV-Visible du colorant RN ont été étudiés à différents 

temps de traitement. Les spectres de la solution de RN présentent une importante bande dans 

le visible, située à 500 nm relative à la liaison azoïque et des bondes d’absorption dans la 

région UV attribuées à la présence des cycles aromatiques. La bonde à 310 nm peut être 

attribuée aux cycles de naphtalène. La bonde à 230 nm correspond aux cycles de benzène 

[13]. Après traitement par le procédé Fenton, la bande à 500 nm qui caractérise le groupement 

chromophore tend à diminuer en fonction du temps de traitement. Cette bonde disparait 

presque totalement en 24 heures de traitement. Dans la partie UV, on remarque un seul pic à 

230 nm, ce qui prouve que la molécule du RN a été dégradée. 

 

 

Figure III.11. Spectre UV-Vis du colorant RN à différents temps de l'EC. Conditions 

expérimentales : pH=3, [Fe2+] =0.2 mM, [Fe2+] /[H2O2] =1/20, [RN]=100 µM, T=303 K. 
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Les processus industriels, de plus en plus performants, assurent les produits 

nécessaires à la société actuelle mais, malheureusement, génèrent en même temps des résidus 

qui perturbent l’équilibre de la nature et menacent la vie sur notre terre.  

Pour cela, cette étude, qui s’inscrit dans le cadre général de la dépollution des eaux 

usées, a eu pour objectif d’étudier le procédé d’oxydation avancé : Fenton (Fe2+/H2O2), pour 

l’élimination d’un polluant organique. Au cours de ce travail, l’étude a porté sur les solutions 

synthétiques dans l’eau pure de colorant Rouge de Nylosane. 

Cette étude de dépollution de la solution du Rouge de Nylosane par le procédé Fenton, 

a montré que :  

 Le rapport des réactifs R = [Fe2+]/[H2O2] joue un rôle important sur le taux et la 

vitesse de dégradation du colorant. Les taux de décoloration et de dégradation obtenus 

par le procédé Fenton sont respectivement 93,90% et 83.33%, pour un rapport 

[Fe2+]/[H2O2]  égale à 1/20 , [Fe2+]=0.2mM et un temps de réaction de 24 heures.  

 L’augmentation de la concentration initiale du colorant a un effet négatif sur la 

dégradation. La concentration initiale optimale du colorant Rouge de Nylosane 

obtenue est de 100 µM. 

 L’augmentation de la température a accéléré les réactions de Fenton. Le temps 

nécessaire pour aboutir à une décoloration presque complète a été réduit de 24h à 4 h 

pour une température de 70°C. 

L’élimination du colorant Rouge de Nylosane par le procédé d’oxydation avancé : Fenton 

a donnée des résultats satisfaisants. 
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