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Introduction générale

Il existe un besoin urgent de solutions aux problèmes actuels de pollution de l'eau.

La récente croissance rapide du secteur industriel a conduit à des problèmes

environnementaux et à des niveaux élevés de pollution dans le monde entier. En outre,

il y a une augmentation de la demande d'eau dans les secteurs industriel, agricole

et domestique, qui génèrent des grandes quantités des eaux usées polluées. Les classes

générales de composés qui se produisent dans l'eau contaminée sont les solvants,

les colorants, les dioxines, les dibenzofuranes, les pesticides, les polychlorobiphényles

(PCB), les chlorophénols, l'amiante, l'arsenic et les métaux lourds [1].

Les colorants contribuent sérieusement à la pollution, et sont souvent difficile

à décomposer dans l'eau car du à leurs structures moléculaires composites qui les rendent

plus stables vis-à-vis de la lumière et résistant à la biodégradation [2]. En grande partie

les eaux usées contiennent des teintures générée par l’industrie des tissus, le cuir, le papier,

l'alimentation, les cosmétiques, la recherche agricole, les produits pharmaceutiques,

l'électrodéposition et la distillation, et qui cause des dommages sur l'environnement car

les colorants sont toxiques pour le milieu aquatique [3]. En outre, les eaux usées

de l'industrie du colorant contiennent généralement du colorant résiduel, des colorants

intermédiaires et des matières premières non réagissantes telles que les amines, les sels

inorganiques et organométalliques et les solvants résiduaires, qui se trouvent en quantités

et concentrations différentes qui proviennent de différents stades du processus

de production des colorants. Ces eaux sont généralement considérées comme ayant

une forte demande chimique en oxygène (DCO) en raison de la présence des composés

organiques, une teneur élevée en substances inorganiques et organiques dissoutes, un pH

incohérent et une faible dégradabilité par des réactifs biologiques. Au cours de la réduction

des colorants et de leurs produits intermédiaires, la création de substances cancérigènes

ou mutagènes fortes des composés peuvent avoir un effet néfaste sur les microorganismes

et la vie aquatique [4].

La consommation humaine d'eau contaminée par ces composés peut causer

une variété d'effets néfastes sur la santé tels que l'immunisation immunitaire à grande

échelle, les problèmes respiratoires, les troubles du système nerveux central (SNC),

les problèmes de comportement, les réactions allergiques, la nécrose tissulaire

et les infections de la peau et yeux [5].
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Les principales méthodes de traitement de l'eau telles que la coagulation,

Floculation, filtration, électro-floculation, osmose inverse, et l'adsorption ne dégradent pas

les polluants, mais diminuent leurs niveaux en convertissant les polluants d'une seule

forme à une autre, créant ainsi une pollution secondaire [6]. Car de la non-biodégradabilité

et de la solubilité élevée des colorants dans l'eau, les processus de boues activées ont été

jugés inefficaces pour l'élimination des colorants et qui sont résistants au traitement

aérobie. Une autre méthode utilisée pour dégrader les colorants dans les eaux usées sont

l'oxydation [7]. Les processus d'oxydation utilisés sont l'oxygène moléculaire, l'ozone

et H2O2.Cependant, la limitation de ce processus est dû au faible potentiel d'oxydation

ou un long temps de traitement est requis. Par conséquent, il est nécessaire de découvrir

de nouveaux matériaux avec des potentiels d'oxydation plus élevés pour traiter les eaux

usées de colorants [8].

Le processus d'oxydation avancé peut également être utilisé, dans lesquels

des espèces de radicaux hydroxyles sont générées pour dégrader les colorants dans les eaux

usées [9]. Cette technique nécessite une lumière à haute énergie comme source

d'irradiation habituellement on utilise une source de lumière ultraviolette (UV) et

un oxydant pour générer des radicaux hydroxyles. Les systèmes typiques employés à ce

jour sont UV / peroxyde d'hydrogène, UV / ozone, réactif UV / Fenton et UV / TiO2 [10].

Les dégradations photocatalytiques ont été réalisées en présence de la lumière du soleil ou

une lampe à vapeur de mercure [11].

Cependant, des diodes électroluminescentes efficaces (LED) ont récemment été

utilisées comme source de lumière alternative pour la dégradation photocatalytique

des divers polluants présents dans l'eau [12] et dans air [13]. Les LED sont en train

d'apparaître comme une nouvelle source d'irradiation et de nombreux chercheurs étudient

l'activité photocatalytique des photocatalyseurs synthétisés sous irradiation par LED

et explorent des conceptions de réacteurs photocatalytiques.

Plusieurs types de photocatalyseurs à base de semi-conducteurs, tels que le dioxyde

de titane (TiO2), l'oxyde de zinc (ZnO), l’oxyde de bismuth , l'oxyde de fer (III) (Fe2O3),

la zircone (ZrO2), le trioxyde de tungstène (WO3) et le pentoxyde de tantale (Ta2O5) ont été

utilisé dans le traitement des eaux usées [14,15].
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Dans ce travail nous nous sommes intéressés à la synthétise et caractérisation

des catalyseurs a base d’oxyde métallique tel que l’oxyde de bismuth et l’oxyde

de tungstène et puis testé leurs activité photocatalytique vis-à-vis la dégradation de deux

composés organiques (Orange II et phénol) en utilisant des lampes LED comme source

d’irradiation, qui comporte deux parties :

Partie bibliographique, Cette dernière comporte deux chapitres,

Le premier chapitre est consacré à la bibliographie des oxydes étudiés : l’oxyde

de bismuth (Bi2O3), et l’oxyde de tungstène (WO3). Les structures des deux oxydes, ainsi

que leurs principales propriétés seront présentées.

Le deuxième chapitre présente une étude bibliographique sur les procédés

d’oxydations avancés, principe de photocatalyse hétérogène, phénomènes d’adsorption

et les composés organique traité par la photocatalyse.

Partie expérimentale comporte deux chapitres :

Un chapitre porte sur l’élaboration des catalyseurs (Bi2O3 et WO3) sous forme

poudre par voie hydrothermale, et puis la caractérisation des ces catalyseurs par

différentes techniques d’analyse.

Un chapitre présente l’étude de l’activité photocatalytique des matériaux préparés

vis-à-vis la dégradation de l’orange II et le phénol, et les résultats cinétiques sont obtenus

en faisant varier plusieurs paramètres (Concentration initiale des polluants, Quantité

du catalyseur, pH du milieu,...).

Nous avons terminé ce travail par une conclusion générale relatant les principaux

résultats obtenus dans cette étude.
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1. Introduction

Les oxydes métalliques représentent une grande partie des semi-conducteurs

utilisés pour leurs propriétés photocatalytiques. Les matériaux semi-conducteurs

considérés comme des conducteurs d’électrons dont la valeur de résistivité électrique

à température ambiante est de l’ordre de 10-2 à 109 Ω.cm. Ils se situent donc entre les bons 

conducteurs (10-6 Ω.cm) et les isolants (1014 à 1022 Ω.cm) [16]. La résistivité électrique

d’un semi-conducteur dépend fortement de la température. Un matériau conducteur

possède soit des bandes de valence et de conduction situés sur des niveaux énergétiques

se chevauchant (Figure I-01, gauche) soit des électrons libres se trouvant en permanence

sur sa bande de conduction (Figure I-01, droite). C’est le cas des métaux, bons

conducteurs électriques.

Figure I-01: Configuration des bandes électroniques d’un matériau conducteur : deux cas

possibles

Dans un cristal non métallique, le phénomène d'interférence entre l'onde

d’un électron (liée à la longueur d’onde et au mouvement de l’électron dans une bande

d’énergie) et le champ électrique du réseau cristallin induit la formation des bandes

d’énergie interdites inaccessibles aux électrons, aussi appelé « Gap ».

Isolants et semi-conducteurs possèdent une bande de valence totalement pleine (saturée)

d’électrons et une bande de conduction totalement vide (Figure I-02). Dans le cas

d’un isolant, le gap énergétique (bande interdite) entre les deux bandes (BV et BC) est en

plusieurs eV en conditions normales, ni un champ électrique, ni la température ne peuvent

faire passer un électron de la bande de valence à la bande de conduction.
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Il existe cependant une tension de claquage (de valeur très élevée), qui pourra

forcer le matériau à conduire les électrons si elle est appliquée.

Figure I-02: Bandes électroniques d’un matériau isolant ou semi-conducteur

Un semi-conducteur possède, comme les isolants, une bande d’énergie interdite

entre sa bande de conduction et de valence. Cependant, sous l’effet d’un apport

énergétique (élévation de température, champ magnétique, absorption de lumière),

supérieur ou égal à la largeur de la bande interdite « Gap », certains de ses électrons

de valence (liés à leurs atomes) peuvent être promus dans la bande de conduction

et devenir des électrons de conduction. La place laissée vacante dans la bande de valence

est appelée lacune électronique ou « trou ». Il y a formation d’une paire électron/trou.

Si, au cours de son déplacement, l’électron de conduction ainsi formé reprend sa place

originale dans la bande de valence, on parle de recombinaison directe électron/trou.

C’est la largeur de la bande énergétique interdite entre la bande de valence

et de conduction qui va déterminer quelle longueur d’onde d’un rayonnement lumineux

(donc quelle énergie lumineuse) le semi-conducteur pourra absorber [17] : il faut avoir

hυ ≥ Eg, ce qui implique que la longueur d’onde λ doit satisfaire la relation λ ≥ hc/Eg

(h étant la constante de Planck).
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Il faut noter que la résistivité d’un conducteur croît avec la température. Dans

le cas d’un semi-conducteur, la résistivité du matériau augmente lorsque la température

diminue, jusqu‘à devenir très importante lorsque l’on approche du zéro absolu. Si l’on

atteignait le zéro absolu, un cristal pur, parfait, de n’importe quel semi-conducteur serait

isolant. Les propriétés caractéristiques des semi-conducteurs sont liées à l’agitation

thermique, aux impuretés et aux imperfections du réseau cristallin [16].

Les oxydes métalliques ont été reconnus comme des catalyseurs pour diverses

applications. Ces matériaux semi-conducteurs se présentent sous forme d'oxydes,

de sulfures, de composites et d'oxydes complexes, Quelques exemples notables

de ces solides semi-conducteurs utilisés dans la photocatalyse hétérogène

environnementale comprennent TiO2, ZnO, Bi2O3, CdS, WO3, SnO2, ZnS, CdTe, CdTe,

Fe2O3, AgNbO3 et SrTiO3. Ces composés ont démontré de riches propriétés

photochimiques pour la récolte. Par exemple, le CdS peut absorber la plus grande partie

de la lumière visible en raison de son énergie de bande de gap (2,42 eV) ce qui en fait un

photocatalyseur potentiel pour les cellules solaires et la photocatalyse. Cependant,

ce matériau n'est pas très stable dans des conditions photocatalytiques. De même, ZnO

présente plusieurs caractéristiques importantes telles que les propriétés piézoélectriques

et absorption spectrale étendue, Ce photocatalyseur a parfois surpassé le TiO2 en terme

d'efficacité photocatalytique, mais un problème associé à celui-ci est la propension

à la photodissolution [18].
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2. Oxyde de bismuth Bi2O3

2.1. Généralités

L’oxyde de Bismuth se trouve naturellement sous forme de minerai de bismite

de formule Bi2O3. Il présente quatre degrés d’oxydation différents : les degrés II, III, IV,

et V avec respectivement Bi2+, Bi3+, Bi4+ et Bi5+, dont le degré le plus stable est +III.

Il existe par conséquent un grand nombre de structures d’oxydes différents avec

des compositions mixtes de degrés d’oxydation [19] (Tableau I-1). De plus, les oxydes

de bismuth ont une forte tendance à la non stoechiométrie ce qui conduit à la présence

d’un grand nombre de structures déficitaires en oxygène.

Tableau I-1: Différents degrés d’oxydation du bismuth et les oxydes

correspondants [19].

Nombre d’oxydation Composé stœchiométrique

+II BiO

+III Bi2O3

+III, +V Bi4O7

+IV Bi2O4

+V Bi2O5

En 1937, pour la première fois, Sillen [20] a étudié la structure de l’oxyde

de bismuth Bi2O3 par diffraction de rayons X, et a mis en évidence le polymorphisme

de ce dernier. Il a observé quatre phases cristallographiques différentes pour cet oxyde :

les phases α, β, γ et δ.  

Les phases α et δ sont les deux phases stables de l’oxyde de bismuth : la phase α,  

de type monoclinique, est stable à basse température et la phase δ, de structure cubique       

à faces centrées, est stable à haute température ; la transition α vers δ s’effectue                  

à une température de 729°C. La phase γ, de structure cubique centrée, et la phase β, de type 

quadratique, sont deux phases métastables obtenues lors du refroidissement de la phase δ ; 

elles se transforment en phase α à basse température. Les différentes phases de Bi2O3

et leur domaine de stabilité et métastabilité [21] sont représentés sur la figure I-03.
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Figure I-03 : Températures de transformation des différentes phases de Bi2O3 [21].

2.2. Polymorphisme de l’oxyde de Bismuth (III)

Étant donné le polymorphisme de l’oxyde de bismuth Bi2O3, il est important

de connaître la structure des différentes phases pour pouvoir comprendre leurs

comportements physique, mécanique ou optique. Nous allons donc détailler ces différentes

structures :


Phase α-Bi2O3

La phase α-Bi2O3 est la phase stable à température ambiante de l’oxyde de bismuth

(III). La phase α cristallise dans un réseau de type monoclinique dont les paramètres         

de maille sont : a = 5,83 Å, b = 8,14 Å, c = 13,78 Å et β = 113° dans le groupe d’espace

P21/c [20]. Cette phase possède une structure apparentée à celle de la fluorine, et présentant

des lacunes ordonnées avec un quart des sites oxygène libres.
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Figure I-04. Schéma de la maille cristalline de la phase α-Bi2O3.

 Phase β-Bi2O3

La phase β-Bi2O3 est une phase métastable obtenue lors du refroidissement à partir

de la phase δ. Cette structure est observée dans un domaine de température allant de 330°C 

à 650°C. La structure de la phase β est de type quadratique dont les paramètres de maille 

sont : a (β) = 7,742 Å et c (β) = 5,631 Å [20]. Deux groupes d’espace ont été proposés :

P 4 21c selon Harwig [21], et P 4 b2 selon Sillen [20]. Cette phase se transforme en phase

monoclinique α à une température d’environ 330°C. La structure quadratique de la phase β 

peut être assimilée à une structure déformée de la phase cubique δ (cfc). La phase β-Bi2O3

quadratique correspond en fait à une structure fluorine lacunaire distordue, avec des sites

vacants ordonnés dans le sous réseau oxygène [22]. Du fait des propriétés remarquables

de la phase β, de nombreux travaux de recherche ont été réalisés dans le but de stabiliser 

cette phase. Turkoglu et Soylak [23] l’ont stabilisée à partir de solutions solides

(Bi2O3)1–x(Eu2O3)x, de 3 à 6% molaire en Eu calcinées à 750°C et entre 2 à 7% molaire

en Eu traitées à 800°C (Réaction à l’état solide). De même Yilmaz et Turkoglu [24]

ont stabilisé cette phase β -Bi2O3 en substituant le bismuth par du dysprosium

(Bi2O3)1–x(Dy2O3)x à 800°C avec 0,05≤x≤0,09. 

D’autre part, Chen et Eysel [25] l’ont observé pour le système (Bi2O3)1–x(CeO2)x

pour les deux compositions : x = 0,12 et x = 0,15. Pour eux, la phase métastable β a été 

stabilisée par la seule présence de la phase d’oxyde de cérium. Ils ont considéré que cette

stabilisation pouvait être provoquée par un « effet de proximité » et ont affirmé que cette

stabilisation n’était pas due à une insertion d'ions cérium dans le réseau Bi2O3.
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Par ailleurs, la littérature montre aussi l’existence d’une autre phase métastable

β’-Bi2O3 qui est une surstructure de la phase β avec les paramètres de maille :                      

a (= a(β).√2) = 10,93 Å et c (= c(β))= 5,62 Å [20] ou a (= 2.a(β)) = 15,49 Å 

et c (= c(β)) = 5,63 Å [26].

Cette phase β’ est obtenue en général dans le cas du dopage de Bi2O3. Fruth et al [27]

ont observé cette structure en substituant l’atome de bismuth (solution solide

Bi1,9 M0,1 O3-x) par plusieurs éléments M tels que : M = Fe, Sb, Ta par réaction à l’état

solide à haute température.

Figure I-05 : Schéma de la maille primitive de la phase β-Bi2O3.

 Phase γ -Bi2O3

La phase γ-Bi2O3 est également obtenue lors du refroidissement de la phase δ.       

Cette phase est métastable et peut également être observée à température ambiante

mélangée avec la phase α. La structure de cette phase est de type cubique centrée avec       

un paramètre de maille : a = 10,25 Å [28].
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Figure I-06 : Schéma de la maille primitive de la phase γ-Bi2O3.

 Phase δ -Bi2O3

La phase δ-Bi2O3 est la phase stable à haute température de l’oxyde de bismuth.

Elle apparait à 729°C par chauffage de la phase α et demeure stable jusqu'à la fusion           

à 825°C (825°C température de fusion de Bi2O3). La structure de cette phase est de type

cubique à faces centrées (cfc), avec un paramètre de maille a = 5,53 Å [20]. Cette structure

peut-être assimilée à une structure de type fluorine (CaF2), déficitaire en oxygène.

Les atomes de Bi3+ forment un réseau cfc et les atomes d’oxygène occupent les trois-quarts

des sites tétraédriques de la maille. La répartition des oxygènes dans la maille est toujours

sujette à controverse, plusieurs modèles ont ainsi été proposés.

 Le premier modèle de structure proposé pour la phase stable à haute température

de l’oxyde de bismuth a été celui de Sillen en 1937 [20]. Ce modèle, dont la maille

est présentée sur la figure I-07, montre un empilement de type cfc des atomes

de Bi3+ et une occupation aux trois-quarts des sites tétraédriques du réseau

anionique.
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Figure I-07 : Description de la structure de δ-Bi2O3 selon le modèle proposé par Sillen

[20].

 Un second modèle a été proposé par Gattow et Schroeder en 1962 [29] ; il décrit

la structure de δ-Bi2O3 de la même manière que Sillen, mais l’occupation du sous-

réseau anionique est statistique (Figure I-08).

Figure I-08 : Description de la structure de δ-Bi2O3 selon le modèle de Gattow et

Schroeder [29].
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 Un troisième modèle a été proposé par Willis en 1964 [30] en adaptant le modèle

précédent : chaque site anionique dans la structure fluorine est remplacé par quatre

sites équivalents déplacés dans la direction (111) à partir de la position idéale.

Il a émis l’hypothèse que les ions oxygène occupent ces sites statistiquement avec

un facteur d’occupation de 3/16 (Figure I-09). Il en résulte une occupation

statistique de 6 des 32 sites disponibles dans la maille. Ce serait alors cet important

niveau de désordre qui serait responsable de la conductivité des ions oxygène

exceptionnellement élevée.

Figure I-09 : Description de la structure δ-Bi2O3 selon le modèle de Willis [30].

2.3. Propriétés électriques

Les propriétés électriques des différentes phases de l’oxyde de bismuth ont été

étudiées par Harwig et Gerards dans les années 1980 [29], ces travaux restent

une référence en la matière. Les résultats obtenus sont résumés dans la Figure I-10, qui

représente la conductivité des différentes phases de Bi2O3 en fonction de la température.

Il apparaît clairement que la conductivité de Bi2O3 dépend fortement de sa structure.

En effet, on observe un saut de conductivité de 3 ordres de grandeur lors de la transition

de la phase α vers la phase δ. Harwig et al. ont déterminé le type de conductivité de chaque 

phase et ont conclu que :
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- La phase α possède une conductivité de type électronique (type p). La phase α ne montre 

pas de conductivité ionique.

- Les phases β et γ possèdent une conductivité de type mixte ionique-électronique et leur 

énergie d’activation (Ea) est de 1,37 eV et 0,98 eV respectivement. Le fait que ces deux

phases soient des phases métastables est un problème important pour de possibles

applications.

- La phase δ possède une conductivité de type ionique uniquement. Les mesures d’énergie 

d’activation donnent une valeur de 0,40 eV pour Ea, mais le plus important ici est la valeur

de la conductivité ionique (2,5 S.cm-1 à 750°C) qui est de 3 ordres de grandeur supérieure

aux autres phases.

La principale raison avancée pour ce changement brutale de conductivité est

le désordre très élevé sur le sous-réseau oxygène de la phase δ. En effet le sous-réseau 

oxygène constitué des sites tétraédriques du réseau cfc n’est occupé qu’à 75% et il est

soumis à une oscillation anharmonique [26] qui augmente considérablement la mobilité

des anions. Les calculs de l’entropie du système reflètent bien le comportement de la phase

δ. 

En effet, lors du passage de la phase α vers la phase δ, le gain en entropie est égal      

à 75% du gain lors du passage de la phase α vers l’état liquide. On parle alors                    

de comportement proche du liquide pour la conductivité de la phase δ. 
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Figure I-10 : Courbes représentant la conductivité électrique des différentes phases de

Bi2O3 en fonction de la température.

2.4. Domaine d’application

- Réduction catalytique sélective (SCR) : La réduction catalytique sélective est

l'une des voies les plus couramment utilisées et parmi les plus efficaces pour traiter les

fumées industrielles. C’est une technique de dépollution qui s'applique surtout aux gaz

d'échappement des moteurs diésel pour traiter les émissions d’oxydes d’azote (NOx).

Elle consiste à décomposer les NOx, à basse température, en azote et en eau en présence

d'un agent réducteur, le plus souvent l'ammoniac, et un catalyseur à base d’oxydes purs

ou mixtes. L’oxyde de bismuth supporté sur l’alumine Bi2O3/Al2O3 est souvent utilisé pour

activer la réduction catalytique sélective (RCS). Il permet la réduction des oxydes d’azote

en utilisant les propènes comme réducteurs [31]. D’autre part, les propriétés catalytiques

de l’oxyde de bismuth ont été très peu étudiées dans la littérature.

- Piles à combustible à oxyde solide SOFC (Solid Oxide Fuel Cell) : Comme

nous l’avons vu précédemment, l’oxyde de bismuth, en particulier en phase δ, présente               

la meilleure conductivité ionique. Or, l’une des applications majeures de ce type

de matériau concerne le domaine des piles à combustible de type SOFC [22, 32, 33].

Le principe de fonctionnement de ce type de piles est représenté sur la figure I-11.
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Le cœur du système est constitué de deux électrodes séparées par un électrolyte solide.

Lorsqu’une charge est appliquée à la pile, le comburant (oxygène) est réduit au niveau

de la cathode, puis est transporté à travers l’électrolyte vers l’anode où s’effectue

la réaction avec le combustible. Il apparaît clairement que le matériau composant

l’électrolyte doit être un très bon conducteur ionique, ce qui laisse envisager l’utilisation

de la phase δ -Bi2O3 dans ce type de pile.

Figure I-11 : Schéma de fonctionnement d’une pile à combustible type SOFC.
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3. Oxyde de tungstène WO3

3.1. Généralités

Le trioxyde de tungstène est un semi-conducteur existe à l’état naturel sous forme

de wolframite. Il s’agit du minérai le plus commun d'une série d'oxydes de tungstène

représentés par la ferbérite (FeWO4) et la hübnérite (MnWO4). Le WO3 est un oxyde dont

le métal de transition est dans un état d’oxydation +6, bien que, à cause des fortes liaisons

covalentes entre les atomes, les ions tungstène (VI) ne puissent pas être complétement

considérés comme chargés +6.

3.2. Propriétés cristallographiques

Il existe plusieurs structures cristallographiques de l'oxyde de tungstène WO3

qui dérivent par distorsions de la structure cubique de l'oxyde de rhénium ReO3.

Chacune de ces structures se décrit comme un réseau tridimensionnel (figure I-12)

d'octaèdres WO6 (figure I-13) connectés par les sommets partageant leurs oxygènes

apicaux O1 et leurs oxygènes plans O2, chaque tungstène ayant six oxygènes voisins. Selon

l'arrangement des octaèdres, nous obtenons les phases présentées dans le tableau I-02 :

elles sont stables dans des domaines de température bien définis.
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Figure I-12 : Représentation d’un réseau tridimensionnel WO3

Figure I-13 : Octaèdre régulier WO6 : le tungstène est en bleu ; les oxygène sont en rouge

(on note O1 les oxygènes apicaux et O2 les oxygènes du plan)
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Le trioxyde de tungstène existe sous différentes phases cristallographiques dans lesquelles

le réseau du tungstène est toujours irrégulier. La nature de la distorsion est fonction

de la température (tableau I-02). Les auteurs ont défini plusieurs formes

cristallographiques de WO3 [34]. Selon leur étude, il a été possible de construire un tableau

(tableau I-03) qui récapitule les différentes données à propos de la structure de cet oxyde.

Ces différentes phases de WO3 existent dans des domaines de températures bien définis.

Il en résulte différentes formes cristallographiques dont les paramètres expérimentaux sont

donnés dans le tableau ci-dessous [34, 35] :

Tableau I-02 : Les différentes phases cristallographique de WO3

Phases Symétrie Domaine de stabilité
α-WO3 Tétragonale 1010-1070 K
β-WO3 Orthorhombique 600-1170 K
γ-WO3 Monoclinique 290-600 K
δ-WO3 Triclinique 230-290 K
ε-WO3 Monoclinique 0-230 K

Le trioxyde de tungstène peut aussi perdre des atomes d’oxygène pour former

une multitude de sous-oxydes. Quand certains atomes d’oxygène sont éliminés du réseau

formé par les octaèdres de WO6, les autres atomes se réarrangent entre eux, ce qui crée

des plans de cisaillement dans la structure de base.
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Tableau I-03 : Les différentes phases du WO3 et leurs domaines de stabilité en

température.

Phase
Structure des différentes phases

cristallines
Paramètres de

maille (Å)
Domaine de
stabilité (°C)

Tétragonale
[36]

a= 5,25

b=5,25

c=3,92

˃ 720 

Orthorhombique
[36,37]

a= 7,34

b=7,54

c=7,75

320-720

Monoclinique
[38]

a= 7,30

b=7,54

c=7,68

17-320

Triclinique
[36,38]

a= 7,31

b=7,52

c=7,69

< 17
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A température ambiante WO3 présente une structure triclinique ou monoclinique,

mais peut être subi à des transitions de phase (orthorhombique, tétragonale) par traitement

thermique du matériau (Tableau I-02). D'autres phases, hexagonale et cubique, ont aussi

été rapportées dans la bibliographie [39-41]. Le WO3 hexagonal est ainsi obtenu

usuellement par déshydratation du trioxyde de tungstène hydraté (WO3, xH2O) [36].

La formation de WO3 cubique a été observée à haute température pendant

la déshydratation du tungstophosphate d’aluminium (AlPW12O20) [41] ou de la tungstite

(WO3, H2O)[36]. Il est également connu que l’oxyde de tungstène forme un ensemble

d’oxydes sous-stoechiométriques de la forme WnO3n-x avec x = 1, 2 ou 3.

3.3. Propriétés électroniques et optiques

Le trioxyde de tungstène est un semi-conducteur avec un gap entre 2.62 eV

et 2.7 eV [42,43]. Ses propriétés électriques dépendent fortement des défauts qui

apparaissant dans son volume et à sa surface. Ces défauts sont principalement des lacunes

d’oxygène [44,45]. Ainsi, les surfaces avec les lacunes d’oxygène présentent des sites

actifs pour le processus d’adsorption, ce qui détermine ses propriétés pour la détection de

gaz [46]. D’un point de vue électronique, une lacune d’oxygène entraîne l’augmentation

de la densité électronique sur les cations de tungstène conduisant à la formation d’états

donneurs d’électrons, ce qui fait de WO3 un semi-conducteur de type n.

3.4. Propriétés électrochromisme

Dans l'oxyde de tungstène, les sites de tungstène à l'état d'oxydation WVI est incolore

ou jaune pâle. Au cours de la réduction électrochimique, l'équation I-01, les sites WV sont

formés et présentent un électrochromisme:

ࢃ ࡻ + ࡹ࢞ ା ିࢋ�࢞�+ ࡹ�→ ࢃ࢞ ି࢞
ࡵࢂ ࢃ ࢞

ࡻࢂ (I-01)

Transparent coloré

Où M est l'ion métallique tel que le lithium ou le sodium.
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Le nombre fractionné de sites qui sont réduits dans l'oxyde de tungstène est égal

à x est appelé facteur d'insertion. A des valeurs faibles de x films présente une couleur

bleue réversible causée par le transfert de charge d'intervalle (IVCT) entre WV adjacente

et WVI pendant l'absorption du photon comme suit [47,48]:

ࢃ (ࢇ)
ࡵࢂ + ࢃ (࢈)

ࢂ + ࢃ�→�࢜ࢎ (࢈)
ࡵࢂ ࢃ�+ (ࢇ)

ࢂ (I-02)

A des valeurs plus élevées de x, l'insertion d'ions forme irréversiblement le bronze

de tungstène métallique qui est rouge ou doré [49].Pour les faibles niveaux de charge,

la coloration est directement proportionnelle à la charge injectée; Cependant, au fur

et à mesure de la coloration, une quantité croissante de charge est nécessaire pour obtenir

une certaine augmentation de la modulation optique [50].

Le modèle rapporte phénoménologiquement l'absorption optique dans l'oxyde

de tungstène à la transition entre différents états de charge des ions W (WVI, WV).

Il s'agit d'un modèle général et peut être étendu à d'autres formes réduites de sites

de tungstène, y compris WVI et le transfert de charge a été proposé entre tous ces sites.

Enfin, il reste un défi de trouver un mécanisme globalement accepté pour

la coloration de l'oxyde de tungstène dans des films minces amorphes et cristallins

en raison des nombreuses contradictions qui existent encore dans les résultats

expérimentaux. Outre le modèle original de Deb [51], il existe quatre autres mécanismes

communs:

1. Absorption par polaron;

2. Excitations interbandes;

3. Transitions de la bande de valence pour séparer l'état WV, et IVCT qui a été

brièvement décrit ci-dessus [49].

3.5. Domaine d’application

Les oxydes de tungstène ont de nombreuses applications notamment dans les

domaines de la catalyse [52,53] , des systèmes électrochromes [54] et des capteurs

chimiques pour la détection de gaz polluants tels que l’ammoniac (NH3) [55] , l’oxyde

d’azote (NOx) [56], l’hydrogène sulfuré (H2S) [57] [21] et l’ozone (O3) [58].



CHAPITRE II

Photocatalyse Hétérogène



Chapitre II - Photocatalyse Hétérogène

-26-

1. Introduction

Un grand nombre de procédés physiques, chimiques, photochimiques

et électrochimiques ont été utilisés pour le traitement des eaux polluées par des composés

organiques réfractaires, toxiques et non biodégradables, issues des activités industrielles

qui génèrent selon le ou les types de fabrication des rejets polluants continus

ou discontinus d’une extrême diversité.

La finalité du traitement de ces effluents est essentiellement la protection du milieu

naturel, et l’obtention d’une eau épurée qui satisfait aux normes de potabilité édictées par

la législation, autant qu’une bonne gestion de l’eau en milieu industriel.

C’est dans ce contexte qu’on a développé des techniques de traitement rapides, moins

onéreuses et plus adaptées à ce type de pollution que les procédés d’oxydation avancée

(POA) ont vu le jour.

2. Procédés d’Oxydation Avancée (POA)

Les procédés d’oxydation avancée POA sont l’un des groupe de procédés

physicochimiques utilisés pour le traitement des eaux polluées qui ont connu une évolution

rapide au cours des vingt dernières années. Elles appartiennent à la dernière génération

de techniques mises au point dans ce domaine. Elles permettent la minéralisation totale

des polluants organiques en CO2, H2O et acides minéraux correspondants. Si la charge

polluante est trop élevée ou le débit trop important, il est nécessaire de les associer avec

d’autres procédés capables de diminuer cette charge. Ces procédés présentent l’avantage de

fonctionner dans des conditions ambiantes de pression et de température ce qui les rend

relativement moins chère que d’autres techniques classiques qui nécessite une grande

énergie pour réaliser le même travail, sachant qu’il y a des composées non dégradable.

Le concept a été initialement proposé par Glaze et al. [59] qui ont établi que

les POA sont des procédés conduisant à la génération transitoire d´espèces ayant un grand

pouvoir oxydant, principalement des radicaux hydroxyles (●HO ). Ce radical, qui est très

efficace pour l’oxydation de polluants organiques, peut être produit par des méthodes

photochimiques ou non photochimiques.

Les radicaux hydroxyles sont généralement considérés comme les espèces actives

responsables de la destruction des polluants. Contrairement à la molécule d’oxygène

appelé oxydant mou, ces radicaux hydroxyles sont très actifs et peu sélectifs. Ils sont donc

capables de réagir avec n’importe quel polluant.
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Ils présentent l’avantage de :

 Ne pas induire de pollution secondaire;

 Ne pas être toxique;

 Ne pas être corrosif pour les équipements;

 Être le plus rentable possible;

 Être relativement simple à manipuler.

Les procédés d’oxydation avancée fréquemment cités dans la littérature sont

les suivants :

2.1. Procédé Fenton

Ce procédé a été découvert par Fenton à la fin du 19e siècle [60] mais il fait encore

l’objet d’un grand nombre de recherches dans le domaine du traitement de l’eau [61-63].

C’est un procédé d’oxydation très simple produisant des radicaux hydroxyles à partir

de peroxyde d’hydrogène (H2O2) et de l’ion de fer (II) Fe2+ selon la réaction suivante [64]:

ା
 

ା ି •

Les radicaux •OH générés par cette réaction peuvent ensuite dégrader les polluants

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

Le fer (II) et le peroxyde d’hydrogène sont des réactifs relativement peu chers et non

toxiques. L’inconvénient de ce procédé est le contrôle du pH de manière très stricte pour

un bon déroulement de la réaction.

2.2. Ozonation (O3)

Contrairement à l’oxygène, l'ozone est un oxydant puissant (E° (O3/O2) = 2.07 V).

Il réagit avec les substances organiques dissoutes soit par attaque électrophile très sélective

sur les liaisons insaturées des alcènes et des composés aromatiques soit par réaction

indirecte des radicaux libres produits au cours du processus chimique [65]. Les rejets

contenant des colorants dispersés et soufrés sont particulièrement difficiles à décolorer

[66], alors que ceux chargés de colorants réactifs, basiques, acides et directs le sont assez

rapidement.
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Il est à noter que la minéralisation totale n’est pas atteinte, malgré le pouvoir

oxydant élevé de l’ozone. Certains métabolites toxiques subsistent dans le mélange

réactionnel [67,68].

La généralisation de cette technique est limitée d’une part par les coûts généraux

que nécessite sa mise en œuvre et d’autre part la faible solubilité de cet oxydant dans l’eau.

ainsi son transfert de masse très faible. [66, 69, 70].

2.3. Peroxonation (H2O2/O3)

Des études ont montré qu’il est possible d’améliorer l’efficacité de l’oxydation par

l’ozone de lui associer le peroxyde d’hydrogène, C’est la peroxonation. L’interaction entre

le peroxyde d’hydrogène et l’ozone conduit à la formation des radicaux hydroxyles selon

la réaction suivante [71]:

   
•


•

Il a été constaté que malgré l’amélioration de ce système due aux radicaux

hydroxyles, reste tributaire de la vitesse lente de la réaction. En plus, la faible solubilité

de l’ozone (O3) et la forte consommation énergétique sont des facteurs limitants pour

ce procédé.

2.4. Procédé Photo-Fenton (H2O2 / Fe2+ / UV)( Photocatalyse homogène)

Le procédé de Fenton est moins étudié que le procédé Photo-Fenton, car la réaction

de base de ce procédé est la reaction (II-1), ou en présence d’un rayonnement UV (λ >260 

nm) , l’efficacité de ce procédé est améliorée [71-76].

En présence d’un rayonnement UV, l’hydrolyse des complexes formés par Fe3+

entraîne la régénération de Fe2+ consommés par la réaction (1) et produit des radicaux

hydroxyles additionnels selon la réaction (II-3) :


ା •
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Grâce à l’irradiation, on a une régénération du catalyseur Fe2+ et une source

supplémentaire de •OH. Le procédé Photo-Fenton est plus efficace que le procédé Fenton,

mais présente les mêmes inconvénients concernant le contrôle du pH.

2.5. Photolyse de peroxyde d’hydrogène (H2O2 / UV)

Le peroxyde d’hydrogène est introduit dans l’effluent à traiter. Le mélange subit

ensuite une irradiation UV. Les longueurs d’onde choisies sont généralement dans

le domaine de l’UV/C (254nm) [77] ou de l’UVA (365 nm) [78,79]. Certains auteurs ont

aussi utilisé une lampe à vapeur de mercure moyenne pression présentant des raies

d’émissions en UV/A, B et C [80]. Le rayonnement UV provoque le clivage homolytique

de la molécule d’H2O2 (3) :

 
•

La vitesse de décomposition photolytique du peroxyde d’hydrogène augmente sans

les conditions basiques [81]. Mais en fonction du polluant à traiter, des auteurs ont prouvé

que la décomposition pouvait être plus rapide dans les conditions acides [82]. Le procédé

est donc très dépendant du pH. Le principal inconvénient est dû à la présence de composés

organiques dans l’eau qui absorbe une partie du rayonnement UV, ralentissant ainsi la

vitesse de décomposition de H2O2 en deux radicaux •OH.

2.6. Photolyse de l’ozone (O3/UV)

Le procédé O3/UV, un peu plus complexe que les précédents, produit des radicaux

hydroxyles par plusieurs voies réactionnelles. Les réactions initiales généralement citées

sont les suivantes (7, 8, 9) [83]:


•



•
  

 
•

Ce schéma réactionnel permet de comprendre que le système O3 / UV peut être

assimilé à un couplage des procédés d’oxydation O3 et H2O2/UV.
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La production de radicaux hydroxyles dépend donc à la fois de la décomposition

de l’ozone dans l’eau et de celle de H2O2 sous l’effet du rayonnement UV.

2.7. Photo-peroxonation (O3 / H2O2 / UV)

Dans le système O3/H2O2/UV, l’ozone absorbe les radiations UV et produit

du peroxyde d’hydrogène (réaction II-08) qui forme des radicaux hydroxyles par photolyse

de H2O2 (réaction II-07). L'ajout de H2O2 accélère la décomposition de l’ozone O3 en

milieu aqueux, en radicaux HO• (réaction II-02). Par conséquent, la réaction globale

d'oxydation est le résultat d'un effet synergique dû à l'ensemble des réactions: ozonation,

photodécomposition directe et décomposition radicalaire [84]. Ce dernier aspect est

d’autant plus prononcé que la concentration de H2O2 est grande, mais ce procédé reste lui

aussi limité par la faible solubilité de O3 ainsi de sa réactivité lente sur H2O2.

    

3. Photocatalyse hétérogène

Cette technique compte parmi les procédés étudiés ces trente dernières années.

Le terme photocatalyse désigne l’accélération de la vitesse d’une réaction photo-induite

en présence d’un catalyseur. La photocatalyse hétérogène désigne l’excitation d’un semi-

conducteur par un rayonnement, donne lieu à des modifications électroniques au niveau de

sa structure, engendrant la formation de radicaux responsables de réactions

d’oxydoréduction avec différents composés adsorbés à sa surface, [85] .

Le photocatalyseur est un semiconducteur présentant une conductivité

électrique intermédiaire entre les isolants et les métaux. Un semi-conducteur serait isolant

à une température de zéro kelvin (zéro absolu), contrairement à un métal.

Plusieurs photocatalyseurs tel que : TiO2, ZnO, Bi2O3, CeO2, BaTiO3, CdS, ZnS…etc,

ont été testés pour la dégradation photochimique des substances chimiques organiques

[86].
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Tableau II-1 : Listes des semi-conducteurs utilisés en photocatalyse.

Semi-

conducteur

Bande de

valence

E° (V/ESH)

Bande de

conductance

E° (V/ESH)

Largeur de la

bande interdite

(eV)

Bande de gap

longueur d’onde

(nm)

TiO2 +3.1 -0.1 3.2 387

SnO2 +4.1 +0.3 3.9 318

ZnO +3.0 -0.2 3.2 387

ZnS +1.4 -2.3 3.7 335

WO3 +3.0 +0.2 2.8 443

Bi2O3 +3.0 -0.2 2.8 443

CdS +2.1 -0.4 2.5 496

4. Principe de la photocatalyse hétérogène

La photocatalyse hétérogène est fondée sur l’absorption, par un semi-conducteur,

de photons d’énergie égale ou supérieure à la largeur de la bande interdite (Ec-Ev),

permettant de faire passer des électrons de la bande de valence (Ev), à la bande de

conduction (Ec). Des lacunes électroniques, communément appelées trous (ou « holes »,

h+) sont ainsi générées dans la bande de valence, et un système oxydoréducteur est créé. Si

leur durée de vie le permet, les électrons peuvent être transférés à des accepteurs

d’électron, tandis que les trous peuvent être comblés par des donneurs d’électron. Si les

espèces chimiques qui en résultent, réagissent avant que les transferts électroniques

inverses aient lieu, des transformations chimiques dites photocatalytiques peuvent ainsi

être engendrées (Figure II.1).
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Figure II-1: Schéma du mécanisme de dégradation photocatalytique

L’accepteur d’électrons le plus probable est la molécule de dioxygène réduite en radical

superoxyde (ܱଶ
Ȉି ). L’eau adsorbée à la surface du catalyseur est oxydée en radical OH•.

Le mécanisme général de la photocatalyse proposé dans la littérature [87] est basé

sur la formation des espèces radicalaires très réactives OH• à la surface du catalyseur.

Il y a création d’un trou positif (h+) au niveau de la bande de valence (e-), due à l’éjection

d’un électron (e-) vers la bande de conduction [88] . Cette étape est très rapide (quelques

fentosecondes).

܋܊
ି

ܞ܊
ା

La durée de vie des paires électron-trou (e-/h+) est très courte et leur recombinaison

est exothermique.

Pour que la photocatalyse soit efficace, il faut limiter la recombinaison (h+/e-). Ceci

est rendu possible par le transfert et le piégeage des charges libres vers des niveaux

d’énergie intermédiaires [89] . Ainsi, le piégeage des électrons peut s’effectuer au niveau

des sites défectueux du titane ou, des molécules d’oxygène adsorbées.
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Les charges créées migrent donc en surface. Leur transfert vers des substances

adsorbées susceptibles d’accepter ou de donner des électrons, est une voie de réaction

possible. Ce sont ces réactions d’oxydation ou de réduction qui sont intéressantes pour

la dépollution. Les électrons sont ainsi captés par les atomes de catalyseur de surface, ou

par des molécules électrophiles adsorbées. En général, il s’agit du dioxygène, qui forme le

radical superoxyde [90], selon l’équation suivante :

,ܛ܌܉ ܋܊
ି

,ܛ܌܉
•ି

En présence de protons adsorbés, le radical superoxyde peut amener à la formation

de peroxyde d’hydrogène [91]. Celui-ci peut réagir en tant qu’oxydant ou être décomposé à

la surface du catalyseur en radical hydroxyle par scission homolytique :

,ܛ܌܉
•ି

ܛ܌܉
ା

,ܛ܌܉�
•

,ܛ܌܉
•ି

܋܊
ି

ܛ܌܉
ା

 ,ܛ܌܉ (II-12)

 ,ܛ܌܉

ܐ ܂���્, ܑశ ۽,
ష

ܛ܌܉
•

Les trous (h+) oxydent certaines espèces susceptibles de donner des électrons

comme les molécules d’eau, les ions hydroxydes ou les composés organiques [92] :

 ܛ܌܉ ܞ܊
ା

ܛ܌܉
•

ܛ܌܉
ା

ܛ܌܉
ି

ܞ܊
ା

ܛ܌܉
•

ି
ܞ܊
ା

ܛ܌܉
•

ܛ܌܉
•



A leur tour, les espèces générées (HO•,�ܱ ଶ
•ି , R• ) sont très réactives et peuvent

oxyder des composés adsorbés à la surface ou proche de la surface du semi-conducteur

jusqu’à les minéraliser.
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5. Principaux paramètres influençant la dégradation photocatalytique

Les réactions photocatalytiques font intervenir un ou plusieurs composés

chimiques, un photocatalyseur et un flux de photons. Par conséquent, la concentration en

réactif, en catalyseur et le flux lumineux sont des facteurs, dont l’influence sur la cinétique

des réactions photocatalytique ont fait l’objet de nombreuses études [93,94] . En dehors de

ces trois facteurs, les paramètres physico-chimiques qui influent sur la cinétique

photocatalytique sont par exemple : l’oxygène dissous, la température, le pH, la présence

de composés inorganiques ou de métaux dissous [95] .

Les paramètres physico-chimiques qui influent sur la cinétique photocatalytique ont

fait l’objet de nombreuses études [93,94].

5.1. L’oxygène

L’oxygène est un élément majeur, pour la dégradation photocatalytique des

composés organiques. La recombinaison des charges (h+/e-) étant un facteur limitant

l’efficacité photocatalytique la présence d’oxygène (accepteur d’électrons) favorise la

séparation des charges. L’oxygène dissous peut également contribuer à la stabilisation des

radicaux organiques [96] issus des polluants présents dans la solution aqueuse, à leur

minéralisation directe avec les radicaux d’O2, ou indirecte en favorisant la création de

radicaux hydroxyles. De nombreux travaux ont montré que l’augmentation de la quantité

d’oxygène dans la solution entraine une amélioration globale de la performance

photocatalytique [97-99].

5.2. L’intensité du flux lumineux

Des travaux ont montré qu’au-dessus d’un certain flux photonique, l’influence

de l’intensité sur la vitesse de réaction diminue de l’ordre 1 vers l’ordre 0,5 [100,101].

Cette diminution peut être associée à la formation d’un excès d’espèces photogénérées

(e-, h+ et OH•) [102]. Par contre, pour des flux lumineux trop importants, on obtient même

des vitesses d’ordre 0, indiquant que la réaction photocatalytique n’est plus dépendante

de la radiation incidente, mais essenciellement du transfert de masse [103,104]

Actuellement, ce phénomène apparaît plus fréquemment dans les travaux avec

un catalyseur supporté, et/ou lorsque l’agitation est faible, ce qui implique une plus petite

surface en contact avec la solution. L’intensité à laquelle se produit le changement d’ordre

est différente suivant les conditions expérimentales du système [105] .
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5.3. La température

Il est généralement admis que la température joue un rôle mineur, car sa

contribution énergétique à l’excitation électronique du catalyseur est faible. Cependant,

de forts changements de température entraineront des modifications des propriétés

adsorbantes du catalyseur, ce qui est susceptible de modifier la vitesse de dégradation

[106]. Entre 20 et 80°C la dépendance de la vitesse de réaction vis-à-vis de la température

est faible. Au-delà, la désorption est favorisée [107] et le phénomène de recombinaison

des pairs d’électron/trou augmente [108] ce qui réduit globalement l’activité

photocatalytique.

5.4. Le pH de la solution

Le pH de la solution influe sur la charge surfacique du catalyseur [109] et sur

les tailles des agrégats de particules dans l’eau [110]. Ainsi une variation du pH

de la solution modifiera le point isoélectrique ou la charge surfacique. Le plus souvent

on utilise le terme de point de zéro charge (PZC) qui correspond à une charge neutre sur

le catalyseur et à une condition optimale pour l’adsorption.

A pH<PZC la surface est chargée positivement, elle exercera une attraction

électrostatique sur les anions présents en solution et inversement si le pH>PZC [109] .

Le pH peut aussi agir sur la taille des particules, ainsi à pH=PZC le catalyseur aura

tendance à mieux s’agglomérer du fait de la diminution des rejets électrostatiques des

particules [111]. Il a été observé également que le pH exerce une certaine influence sur

la bande de valence en la décalant de 0,059 eV par point de pH [112 ,113].

5.5. La concentration du catalyseur

La vitesse de réaction initiale est directement proportionnelle à la concentration

de catalyseur engagée; cela indique que le système catalytique est vraiment hétérogène.

Cependant, à partir d’une certaine valeur de concentration en catalyseur, la vitesse

de réaction devient indépendante de la quantité de catalyseur [114 ,115]. Cette limite

dépend de la géométrie et des conditions de travail du photoréacteur. En effet, pour

une quantité bien définie de catalyseur, il est nécessaire de bien connaître la surface

de catalyseur effectivement irradiée; quand la quantité de catalyseur est très grande,

la lumière atteint difficilement le cœur du réacteur.
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Dans tous les cas, un effet d’écran se produit quand la quantité de catalyseur est très

grande. La vitesse de réaction diminue à cause d’une opacité de la solution qui empêche

le catalyseur d’être illuminé; De plus, la taille des particules a aussi une influence sur

l’opacité de la solution [116].

5.6. La concentration initiale du polluant

L’effet de la variation de la concentration initiale de polluant sur la dégradation

photocatalytique a été étudié par plusieurs auteurs ; [117-122]. Ces auteurs rapportent dans

leurs travaux de recherche que la vitesse ou le taux de dégradation des composés

organiques augmente avec l’augmentation de la concentration initiale jusqu'à un certain

niveau de concentration. Au-delà de ce niveau l’accroissement de la concentration entraîne

la diminution de la vitesse ou du taux de dégradation. Deux hypothèses sont suggérées

pour expliquer cette diminution d’efficacité à forte concentration en polluant :

1. La diminution des sites actifs

2. La diminution de la quantité de photons disponibles pour le catalyseur.

5.7. L’addition des oxydants (H2O2)

Les agents oxydants ajoutés comme le peroxyde d’hydrogène (H2O2) ont une

grande influence sur la dégradation photocatalytique des composés organiques [123].

la vitesse de dégradation augmente avec l’augmentation de la concentration de H2O2.

L’oxygène est nécessaire comme accepteur d’électrons afin de maintenir la réaction

photocatalytique, et la quantité de l’oxygène mise en jeu dans le processus

est un paramètre important. Le flux d’air (d’oxygène) dans le système photocatalytique

doit être bien régler, un mauvais flux de l’oxygène peut entraîner un effet défavorable sur

la réaction photocatalytique tel que rapporté dans d’autre études [124].

Les réactifs radicalaires intermédiaires (•OH) formé à partir de ces oxydants par

des réactions avec les électrons photogénérés peuvent exercer une double fonction: comme

des oxydant fort entre eux-mêmes et comme piégeurs d’électrons, inhibant ainsi

la recombinaison électron-trou sur la surface de semi-conducteur [125] selon les équations

suivantes:
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Il convient de noter que l’ajout de peroxyde augmente la vitesse de la réaction en

présence d’un apport d’oxygène adéquat, parceque la solution peut être en manque

d’oxygène à la suite de la consommation d’oxygène ou le transfert lent de la masse

d’oxygène.

6. Généralités sur le phénomène d’adsorption

L’adsorption est la première étape nécessaire dans le processus photocatalytique ;

c’est un phénomène physico-chimique, qui se traduit par une interaction entre

une molécule adsorbable (adsorbat) et la surface d’un solide (le catalyseur hétérogène).

Elle est due à des phénomènes de diffusion et à des interactions entre la surface

de l'adsorbant et les molécules adsorbables. Elle est donc favorisée sur des matériaux ayant

d'importantes surfaces spécifiques. Les forces responsables de ce phénomène, agissant

entre l'adsorbant et l'adsorbat, peuvent être de nature physique ou chimique, conduisant

ainsi à deux types d’adsorption : l’adsorption chimique ou " chimisorption " et l’adsorption

physique ou " physisorption ".

6.1. Adsorption chimique (ou chimisorption)

Elle met en jeu une ou plusieurs liaisons chimiques covalentes ou ioniques entre

l'adsorbât et l'adsorbant; La chimisorption est généralement irréversible, produisant

une modification des molécules adsorbées. Ces dernières ne peuvent pas être accumulées

sur plus d’une monocouche; Seules sont concernées par ce type d’adsorption,

les molécules directement liées au solide [126]. La chaleur d’adsorption, relativement

élevée, est comprise entre 20 et 200 Kcal/mol [127-130]. La distance entre la surface

et la molécule adsorbée est plus courte que dans le cas de la physisorption.
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6.2. Adsorption physique (ou physisorption)

Contrairement à la chimisorption, l’adsorption physique se produit

à des températures basses. Les molécules s’adsorbent sur plusieurs couches (multicouches)

avec des chaleurs d’adsorption souvent inférieures à 20 Kcal/mole [127-130]

Les interactions entre les molécules du soluté (adsorbât) et la surface du solide (adsorbant)

sont assurées par des forces électrostatiques type dipôles, liaison hydrogène ou Van der

Waals [131-133] , la physisorption est rapide, réversible et n'entraîne pas de modifications

des molécules adsorbées.

6.3. Modèles d'isothermes d’adsorption

Plusieurs lois ont été proposées pour l'étude de l'adsorption. Elles expriment

la variation Qe = f(Ce) de la quantité Qe adsorbée sur un solide à l’équilibre en fonction

de la concentration à l’équilibre Ce de composé adsorbable, à une température donnée.

Nous présenterons ci-dessous les deux principales modèles utilisés.

6.3.1. Modèle de Langmuir

Le modèle de Langmuir décrit la plupart des réactions d’adsorption. Ce modèle

permet de calculer la quantité adsorbée maximale et la constante d’adsorption. De plus,

la facilité d’application de ce modèle a contribué à faire un outil courant dans l’approche

des phénomènes d’adsorption [134,135].

Le modèle a été développé initialement pour interpréter l’adsorption des gaz sur

une surface homogène. On peut écrire la réaction d’adsorption d’un gaz A sur un site

superficiel S sous la forme :

ۯ + �܁
ۯܓ�������� �������������۲ܓ,
ር⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ሮ …ۯ . −۷۷)��������܁. )

Où kA et kD sont les constantes de vitesse d’adsorption et de désorption.

Si  est le taux de recouvrement, ou d’occupation des sites, et p la pression à l’équilibre,

la quantité adsorbée par unité de temps est kAp (1-) et la quantité désorbé est kD,

à l’équilibre.
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La constante d’équilibre de la réaction (ou constante d’adsorption) étant K = kA/kD,

on a donc:

ી =
ܘ۹

+ ܘ۹
(۷۷− )

A l’équilibre d’adsorption, une quantité adsorbée Qe vérifie :

܍ۿ = ܕۿ ܠ܉

ܘ۹

+ ܘ۹
(۷۷− )

Où Qmax est la quantité maximale adsorbée ( = 1).

Pour l’adsorption de molécules en solution, la pression p est généralement

remplacée par Ce (concentration à l’équilibre). L’équation devient :

܍ۿ = ܕۿ ܠ܉

܍۹۱
+ ܍۹۱

(۷۷− )

Cette formulation n’est pas une adaptation du modèle de Langmuir à la phase

liquide mais résulte de l’analyse de phénomènes comme l’équilibre d’échange à la surface

entre solvant et soluté. L’adsorption sur un solide en contact avec une phase liquide

est globale, le seul phénomène intervenant à l’équilibre est la réorganisation des molécules

auprès de la surface.



Chapitre II - Photocatalyse Hétérogène

-40-

Pour appliquer le modèle de Langmuir, il faut réunir les conditions suivantes :

 Le nombre de sites d’adsorption sur la surface est limité.

 Un site ne peut adsorber qu’une seule molécule.

 La surface est recouverte au maximum par une couche.

 La réaction d’adsorption est réversible.

 La surface est énergétiquement homogène.

 Il n’y a pas d’interaction entre les molécules adsorbées.

En général, toutes ces conditions ne sont pas reunis, à plus forte raison dans

les systèmes solide/liquide contenant des surfaces électroniquement chargées comme

le TiO2. Dans ces conditions, l’équation de Langmuir ne rend pas compte des mécanismes

d’adsorption, mais elle présente une bonne relation empirique car elle décrit

mathématiquement les courbes expérimentales obtenues.

L’équation (II-24) peut être linéarisée sous la forme suivante :

܍۱
ࢋࡽ

=


ܕۿ ࡸࡷ�ܠ܉
+

܍۱
ܕۿ ܠ܉

(۷۷− )

Avec:

Ce: Concentration en adsorbat à l’équilibre (mol.L-1) ou (mg.L-1)

Qe: Quantité adsorbée à l’équilibre (mol.g-1) ou (mg.g-1)

Qmax: Quantité maximale adsorbable par le catalyseur (mol.g-1) ou (mg.g-1)

KL: Constante cinétique d’adsorption de Langmuir (L.mg-1.min-1)

6.3.2. Modèle de Freundlich

Proposée par Freundlich en 1906[104], c’est la première équation empirique

connue pour décrire l’adsorption de substances sur du charbon. Elle est aujourd’hui

presque aussi utilisée que l’équation de Langmuir. L’adsorption du phénol

sur de nombreux supports tels que charbon actif [136-138], polymères [139] ,argiles [140]

[107] ou TiO2 [141] par exemple, a été récemment décrite par l’équation de Freundlich.

Son expression est la suivante :

܍ۿ = ܍۹۱

ൗܖ (۷۷− )
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Avec K et n paramètres caractéristiques du modèle de Freundlich et propres

à chaque couple adsorbant/adsorbat.

Dans une représentation logarithmique l’équation II-26 a été exploitée par la forme

linéaire :

܍ۿࡸ = ࡲࡷܖۺ� +



ࢋܖۺ (۷۷− ૠ)

Cette relation donne une droite de pente 1/n mais elle n’exprime pas la notion

de saturation de la surface comme l’isotherme de Langmuir.

7. Les composés organiques traités par photocatalyse

Aujourd’hui des milliers d’articles ont été publiés dont la plupart concernent

la dégradation de molécules potentiellement dangereuses [142]. Plusieurs auteurs ont passé

en revue les différents composés traités par photocatalyse hétérogène. Ces polluants sont

alors classés soit par leur nature chimique soit par leur domaine d’utilisation. Ainsi D.F.

Ollis et H. Al-Ekabi [143] ont dressé un panorama de large éventail d’application

potentielle pour l’eau, notamment, destruction et extraction de contaminants, la déposition

et la récupération des métaux et enfin la stérilisation et la désinfection.

7.1. Acides carboxyliques

Le traitement photocatalytique des acides carboxyliques concerne un grand nombre

d’industries (nucléaire, agroalimentaire, etc.) où ils sont abondamment employés comme

agents nettoyants entre autres. Les acides carboxyliques sont progressivement dégradés

en CO2 et H2O. Seul l’acide formique l’est en une seule étape [144].

Pour les acides carboxyliques à chaînes plus longues, les sous-produits

de dégradation formés sont d’autres acides carboxyliques, des alcools, des aldéhydes

ou des alcanes. Les intermédiaires formés semblent dépendre de la teneur en oxygène

dissout de la solution. La dégradation peut avoir lieu en l’absence ou en présence

d’oxygène, mais les mécanismes de dégradation peuvent être modifiés.

Lors de la dégradation des acides carboxyliques, l’attaque directe des fonctions

carboxyliques par les trous positifs h+ de la bande de valence de TiO2 est connue sous

le nom de réaction « photo-Kolbe ».
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7.2. Phénols, acide benzoïque et dérivés (composés aromatiques)

La dégradation du phénol et de ses dérivés a été largement étudiée [145-148]

car ces composés sont présents dans de nombreux effluents industriels. Leur structure est

relativement simple et comporte un cycle aromatique. Le mécanisme de dégradation

du phénol peut varier suivant la concentration initiale de ce composé. Dans une gamme

de concentration inférieure à 100 mg/L, le mécanisme privilégié est l’attaque

par les radicaux °OH et l’hydroxylation du cycle comme première étape de la dégradation

[149,150] .

Pour des concentrations très élevées, supérieures à 1g/L, la surface de TiO2 est plus

largement couverte par le phénol adsorbé et moins de photons parviennent à activer

la surface du catalyseur. Le mécanisme de destruction du phénol par génération

de radicaux hydroxyles et hydroxylations successives devient alors minoritaire.

Cependant le phénol est tout de même dégradé par la formation de composés

peroxydés à la surface du catalyseur [150] . En règle générale, la cinétique de dégradation

photocatalytique d’un compose aromatique est influencée par le nombre, la nature

électronique et dans certains cas par la position des substituants. Mentionnons le cas

de l’hydroquinone et du catéchol, car ils sont détectés comme intermédiaires

de dégradation du phénol. La plupart du temps, les positions para, ortho ou méta

des substituants -NO2, -Cl, -OH ou –COOH n’influencent pas les vitesses de dégradation

photocatalytique des composés aromatiques qui les portent, excepté pour la famille

des dihydroxybenzènes, à laquelle appartiennent le catéchol (1,2 dihydroxybenzène)

et l’hydroquinone (1,4-dihydroxybenzène) ainsi que le résorcinol (1,3-dihydroxybenzène).

Dans ce cas, la vitesse de dégradation photocatalytique décroît dans l’ordre résorcinol >

hydroquinone > catéchol.

Les acides polycarboxyliques comprenant un cycle aromatique (acide 1,2,3- , 1,2,4-

benzène tricarboxylique, ou 1,2,3,5-benzène tétracarboxyliques) se dégradent suivant

le modèle cinétique de LH et sont totalement minéralisés par photocatalyse [151].

La première étape de dégradation est l’hydroxylation du cycle benzénique après

attaque par un radical hydroxyle °OH, ou l’attaque directe des fonctions carboxyliques par

les trous positifs h+ de la bande de valence de TiO2 (réaction photo-Kolbe).
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7.3. Composés chlorés:

Plusieurs composés chlorés comme le trichloréthylène, le tétrachloréthylène,

le1,3-dichlorobenzène, le dichlorométhane, le 2- ou 4-chlorophénol,

ou le 2, 4-dichlorophénol sont largement employés comme solvants industriels. Ils sont

toxiques et persistants dans l’environnement et ont causé de nombreuses pollutions des

eaux et des sols. C’est la grande stabilité de la liaison C-Cl qui explique la non-

biodégradabilité et la persistance de ces molécules.

La dégradation de ces composés par photocatalyse a été étudiée. Elle est possible

mais demande un contrôle soigné des intermédiaires de réaction. Certaines études

ont en effet démontré la présence d’autres composés organochlorés très toxiques parmi

les sous-produits de dégradation de ces composés [152,153]. La minéralisation complète

a toutefois été atteinte.

La minéralisation de ces composés organochlorés par photocatalyse commence par

l’hydroxylation du cycle aromatique puis aboutit à l’ouverture du cycle et à la formation

de composés aliphatiques. Les premiers intermédiaires réactionnels classiques sont

des organochlorés de type chlorophénol, mais aussi du phénol, de la benzoquinone

ou de l’hydroquinone.

7.4. Composés azotés

La dégradation des composés azotés comme les amines ou les amides par

photocatalyse conduit à la formation de NH4
+, NO3

- ou N2 selon le pH, la concentration

en oxygène dissout et l’état d’avancement de la réaction [153]. Par exemple,

les groupements amines et amides sont majoritairement minéralisés en ions NH4
+ alors que

les groupes hydroxylamine du N-hydroxysuccinimide étaient photocatalytiquement

convertis majoritairement en ions NO3
– [153].

Il a aussi été prouvé que, dans le cas de composés (ici l’amaranthe, colorant

alimentaire) présentant une fonction azoïque (double liaison -N=N-), l’azote de la double

liaison était directement minéralisé et dégagé sous forme de diazote N2. [154]. La rupture

de la liaison C-N semble plus rapide que la rupture de la liaison C-C par photocatalyse.

Il faut également aborder le cas du cycle triazinique, comportant trois atomes de carbone

et trois atomes d’azote.
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7.5. Composés soufrés

La photodégradation des composés soufrés a été assez peu étudiée, bien qu’ils

soient présents en quantités importantes dans les résidus pétroliers responsables

de nombreuses pollutions marines. A part quelques travaux récents [155-158], le sujet

est assez peu exploré dans la littérature. L’oxydation photocatalytique

du 2-methythiophene a, par exemple, été effectuée dans une suspension aqueuse de TiO2,

auquel un solvant a été ajouté pour dissoudre le composé. Des intermédiaires hydroxylés

tels que les hydroxythiophènes ont été détectés, suggérant une dégradation par attaque

de radicaux hydroxyles sur le cycle thiophène. Des études concernant la dégradation

d’un pesticide organique contenant des atomes soufrés ont montré que les groupements

soufrés étaient convertis en ions sulfates SO4
2− [159].

7.6. Pesticides

De nombreux pesticides sont dispersés dans l’environnement et principalement

dans les eaux naturelles, suite à leur utilisation agricole. Ces composés sont généralement

persistants en milieux naturels et toxiques pour les êtres vivants qui les ingèrent.

Ils peuvent provoquer des cancers ou des malformations chez les nouveaux nés [160] .

Ils sont donc peu biodégradables et actifs à très faible dose. Leur utilisation et leur taux

de rejet dans les eaux sont strictement règlementés [161 ,162]. La dégradation

photocatalytique de nombreux pesticides a déjà été entreprise, ils sont, la plupart du temps,

totalement minéralisés si le temps d’irradiation est suffisamment long [163-166].

Seuls les pesticides contenant un cycle triazinique, stable aux attaques oxydantes, ne sont

pas totalement minéralisés [167]. Le sous-produit organique final est l’acide cyanurique,

non toxique. Certaines équipes mettent en garde contre l’apparition de sous-produits

de dégradation plus toxiques que le produit initial [168,169].

7.7. Huiles

Les dérivés huileux peuvent êtres dégradés par photocatalyse, même en présence

d’eau marine salée [170]. La photodégradation semble produire des sous-produits moins

dangereux que la combustion [171].
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7.8. Colorants

Les colorants sont une source de pollution aquatique majeure dans plusieurs pays

en voie de développement ayant une forte activité textile, la moitié étant constituée par

des colorants azoïques [172] . La part rejetée comme effluent est estimée à 15% de ce total

[173,174]. Les colorants textiles sont souvent peu biodégradables et s’accumulent dans

l’environnement. Les colorants alimentaires semblent en revanche plus accessibles

à la biodégradation [175]. La première étape de la dégradation photocatalytique

de colorants azoïques est parfois la rupture de la double liaison -N=N-, provoquant

une décoloration de l’effluent [176].

Le modèle de Langmuir-Hinshelwood semble adapté pour décrire la cinétique

de photodégradation de bon nombre de colorants [177 ,178].

Il a été montré au cours de paragraphe précédents que la photocatalyse pouvait

dégrader la plupart des composés organiques connus. Le procédé intéresse donc

actuellement de nombreux laboratoires. Cependant, les applications de la photocatalyse

utilisées à échelle industrielle pour le traitement d’eaux polluées sont encore rares.
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1. Elaboration des matériaux photocatalyseurs

Il existe plusieurs méthodes de synthèse des matériaux sous formes de poudres,

que sont : sol-gel, solvothermale, hydrothermale et qui emploient des solutions comme

précurseurs.

1.1. Synthèse hydrothermal

1.1.1. Définition

La définition du mot hydrothermal a connu plusieurs modifications dérivées

des mots originaux grecs : «Hydros» signifie l’eau et «thermos» signifie la chaleur.

Récemment, Byrappa et Yoshimura définissent hydrothermal comme une réaction

chimique hétérogène en présence d'un solvant (aqueux ou non aqueux) au-dessus

de la température 100 °C et à une pression supérieure à 1 atm dans un système fermé, pour

dissoudre et recristalliser des matériaux qui sont relativement insoluble dans les conditions

ordinaires [179].

1.1.2. Technique

La technique hydrothermale est l’un des procèdes les plus important pour

la synthèse des oxydes métalliques à des températures élevée et à des pressions supérieures

à la pression atmospherique [180,181], notamment en raison de ses avantages dans

le traitement des matériaux nanostructurés pour une grande variété d’applications

technologiques telles que l’électronique, l’optoélectronique, la photocatalyse, la céramique,

le stockage de données magnétiques, biomédical, biophotonique, etc.

1.1.3. Principe

Le principe de cette méthode consiste à introduire les réactifs et le solvant dans

un récipient clos « autoclave » et ensuite chauffé pour augmenter la pression dans

l’enceinte [183].
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Figure III-1 : Synthèse en condition hydrothermale.

1.1.4. Avantages du processus hydrothermal

Le traitement hydrothermique des nanomatériaux a beaucoup d'avantages telque :

 L’obtention d’un produit de pureté élevée, de haute homogénéité et symétrie

cristalline.

 La méthode potentielle pour la synthèse des oxydes mixtes à bas coûts

de production.

 Utilisé pour des faibles températures de dépôt.

 Permet l’obtention de monocristaux.

 A une large gamme de compositions chimiques.

 Un processus à étape-unique, en utilisant un équipement simple, exigeant moins

d’énergie.

 A des temps de réaction rapides.
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1.1.5. Conception de l’appareil hydrothermique

La conception d'un appareil hydrothermal approprié ou idéal est connu usuellement

comme un autoclave, (ou un réacteur ou une cuve sous pression) capable de contenir

un solvant hautement corrosif à haute température et à haute pression. Les chercheurs

hydrothermaux nécessitent des installations qui doivent fonctionner régulièrement

de manière fiable dans des conditions extrêmes de température et de pression.

Souvent, sont confrontés à un certain nombre de difficultés, et certains problèmes

particuliers relatifs à la conception, à la procédure et à l'analyse.

Cependant, un autoclave hydrothermal idéal doit avoir les caractéristiques suivantes:

 Résistant aux acides, bases et agents oxydants.

 Facile à monter et à démonter.

 D’une durée suffisante pour avoir le gradient de température souhaité.

 Étanche aux fuites avec capacités illimitées à la température et la pression

souhaitée.

 Suffisamment robuste pour supporter les pressions et températures élevées pendant

longues durée sans dommage.

Figure III-2 : Autoclave populaire utilisé pour le traitement hydrothermique [184].
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2. Produits chimiques

Les produits chimiques utilisés pour la synthèse sont regroupés dans le tableau III-01 ces

derniers n’ont subi aucun traitement préalable à leur utilisation.

Tableau III-1 : Produits utilisés pour la préparation des catalyseurs.

Produits Formule Chimique Pureté (%) Origine

Nitrate de bismuth penta

hydraté

Bi(NO3)3,5H2O 98 SIGMA-ALDRICH

Acide tungstique H2WO4 99 ALDRICH

acide citrique C6H8O7 99 ALDRICH

Ethanol C2H5OH 99.99 BIOCHEM

Acide nitrique HNO3 70 SIGMA-ALDRICH

Acide chlorhydrique HCl 53 ALDRICH

Hydroxyde de sodium NaOH 99 BIOCHEM

Chlorure de sodium NaCl 99 PROLABO

3. Préparation de l’oxyde de bismuth

Le photocatalyseur β-Bi2O3 a été préparé par procédé hydrothermique [185],

en utilisant le nitrate de bismuth (III) penta hydraté (Bi(NO3)3,5H2O), comme précurseur

et l’acide nitrique comme solvant.

02 mmol de Bi(NO3)3, 5H20 ont été dissous dans 10 ml de l’acide nitrique (1M),

puis 1,5 mmol d'acide citrique poudre a été ajoutés à la solution sous agitation.

Après 10 min, le pH de la solution limpide a été ajusté à 4 avec addition de NaOH (1 M) et

puis transféré dans un autoclave en acier inoxydable revêtu de Téflon qui est ensuite placé

à l'intérieur du four réglé à une température 180 ° C pendant 24 h. Après refroidissement,

le précipité formé a été séparé par centrifugation, lavé avec de l'eau ultrapure et de

l'éthanol absolu plusieurs fois et séché à 80 ° C pendant 12 h. La poudre obtenue a été

calcinée à 350 ° C pendant 3 h pour produire des nanoparticules de β-Bi2O3 (voir la figure

III-03).
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Agitation

Figure III-03 : Protocole de synthèse de β-Bi2O3

Bi(NO3)3 , 2H2O HNO3

Solution limpide

Traitement hydrothermique
(T=180 °C, t=24h)

Séchage
(T=80°C, t=12h)

Lavage de précipité
(Eau, éthanol)

β-Bi2O3 poudre

Calcination

(T=350°C, t=3h)

Ajout de NaOH jusqu’au pH = 4

Acide Citrique
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4. Préparation de l’oxyde de tungstène

La poudre de WO3 a été préparée par procédé hydrothermique à partir de l’acide

tungstique en tant que précurseur et l’éthanol absolu comme solvant.

2.5g de H2WO4 dissout dans un melange ethanol-eau (Le rapport en volume

éthanol/eau R = 9: 1) sous agitation puis transféré dans un autoclave en acier inoxydable

revêtu de Téflon l'ensemble est ensuite placé à l'intérieur du four réglé à une température

de 150°C pendant 24 h. Après refroidissement, le précipité formé a été séparé par

centrifugation, lavé avec de l'eau ultrapure et de l'éthanol absolu plusieurs fois et séché à

80 °C pendant 12h. La poudre obtenue a été calcinée à 300 °C pendant 2h pour produire

des nanoparticules de WO3 (voir la figure III-04).
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Agitation

Figure III-04 : Protocole de synthèse de WO3

H2WO4 Ethanol + Eau (R=9:1)

Solution

Traitement hydrothermique
(T=150 °C, t=4h)

Séchage
(T=80°C, t=12h)

Lavage de précipité
(Eau, éthanol)

WO3 poudre

Calcination

(T=300°C, t=2h)
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5. Caractérisation des matériaux photocatalyseurs

Les techniques utilisées pour la caractérisation des échantillons obtenus sont : ATG, DRX,

XPS, UV-Vis (DRS), BET et pHPZC, qui sont effectuées à l’université d’Extremadura –

BADAJOZ-Espagne et présentées ci-dessous.

5.1. Caractérisation de l’oxyde de bismuth (β-Bi2O3)

5.1.1. Diffraction des rayons X (DRX)

Une des techniques les plus importantes utilisées pour déterminer les propriétés

structurales et cristallographiques des matériaux [186-188].

Les analyses des photocatalyseurs ont été effectuées sur un diffractomètre Bruker

D8 Advance XRD en poudre avec un rayonnement CuKα (λ = 1,5406Å).  Les rais 

observés sur les diffractogrammes présentés dans la Figure III-05 correspondent aux plans

(201), (002), (220), (222),(400), (203), (421), et (403) indiquant la cristallinité parfaite

de notre catalyseur et peuvent être indexés par la structure Tétragonale Bi2O3 de phase β 

avec les paramètres de maille qui sont regroupé dans le tableau III-02 a=b=7,742 Å et

c=5631 Å .

Figure III-05 : Spectre DRX de β-Bi2O3
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La taille des cristallites du catalyseur a été calculée par la formule de Debye-

Scherrer selon l’équation III-01[189] appliquée sur le pic de diffraction le plus intense

(201) (Tableau III-02):

۲ =
.ૢૃ

ܛܗ܋ી
(۷۷۷− )

Où :

λ est la longueur de la raie Kα du cuivre (1,5406 Å).

β la largeur à mi-hauteur du pic en radian.

Tableau III-02 : Paramètres cristallographiques de β-Bi2O3.

2θ (hkl) dhkl

Paramètres de la maille

FWHM D

(nm)

a=b (nm) c (nm) α (deg) 

β-Bi2O3 27.61 (201) 3.22 0.7742 0.5631 90 0.197 42

5.1.2. Spectroscopie des photoélectrons (XPS)

La surface des poudres élaborés a été analysée par Spectroscopie

des photoélectrons (XPS), c’est une technique d’analyse de la surface de l’échantillon,

elle permet l’accès aux énergies des liaisons des niveaux de coeur ou de valence,

susceptibles d’être ionisés par le rayonnement. La connaissance des valeurs des énergies

de liaison, permet l’identification des éléments chimiques présents et de leur état

de liaison, ceci est conditionné par certains facteurs, tels que l’homogénéité du matériau

et la connaissance des facteurs de sensibilité des niveaux de coeur. Cette technique permet

aussi, le calcul de la composition atomique, à partir des intensités des distributions en

énergie des niveaux de coeur (déplacement chimique) [190].

Les spectres XPS ont été enregistrés sur un appareil K-Alpha - Thermo Scientific

muni d’une anticathode de KαAl à 1486.68 eV, et qui donne la composition chimique

des poudres préparés et les états électroniques du catalyseur. La figure III-06 montre

les spectres XPS  (Survey) du catalyseur β-Bi2O3.
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Les pics du spectre (Figure III-06) sont principalement attribués aux éléments Bi,

O et C. Le pic C1s observé dans le spectre Survey provient de la présence de carbone dans

l'environnement.

Les pics d’énergie de liaison situés à 164.08 eV et 158.76 eV sont attribuées

aux composés Bi 4f5/2 et Bi 4f7/2 respectivement, ils sont en bon accord avec les espèces

de bismuth. On observe dans la figure III-07, le pic de l’oxygène 1s a une énergie de

liaison 529,4 eV lié aux atomes d'oxygène du β-Bi2O3 (figure III-08), Ces résultats sont en

accord avec la littérature [191].

Figure III-06 : Spectre Survey de β-Bi2O3.
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Figure III-07 : Spectre XPS de Bi 4f.

Figure III-08 : Spectre XPS de O1s.
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5.1.3. Analyse thermogravimétrique (ATG)

La thermogravimétrie (TG) est une méthode permettant de suivre l’évolution

de la masse d’un échantillon en fonction de la température de traitement thermique. Cette

variation de masse peut être une perte ou un gain.

L’étude thermique de l’échantillon a été réalisée avec un appareil SETSYS

Evolution-16 (Setaram) en utilisant les conditions suivantes: masse de l'échantillon 28 mg,

débit d'air 50 cm3.min-1 dans un intervalle de température allant de 20 à 800°C avec une

vitesse de 5°C/min. La figure III-09 présente les courbes obtenues.

Figure III-09 : Analyse thermique ATG de β-Bi2O3

L’analyse thermique ATG (figure III-09) montre que le processus de perte de masse

se fait en trois étapes :

 La première étape c’est la déshydratation qui s’observe à 250 °C qui correspond

à la libération de l’eau de surface (eau faiblement liée au solide) avec une perte

de 0.04 %.

 La deuxième étape correspond à la déshydratation liée à l’élimination de l’eau

fortement liée à la surface des grains d’oxyde à 500 °C.

 La troisième étape correspond à la décomposition du matériau vers 700 °C avec

libération de CO2 et formation de l’oxyde de bismuth selon la réaction suivante :
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۰ ܑ۽۱۽ → ۰ ܑ۽ + ۽۱ (۷۷۷− )

5.1.4. Spectroscopie de Réflectance Diffuse (DRS)

Cette dernière détermine l’énergie de gap optique (Eg) et qui est similaire à la

spectroscopie UV-Vis pour l’analyse des échantillons solides (poudres).

Dans notre étude, les spectres de réflectance diffuse UV-visible ont été enregistrés

sur des échantillons de poudre dans la plage de 200-900 nm à température ambiante avec

un spectromètre UV-Visible (CARY 5000) les énergies de gap (Eg) ont été calculées

en utilisant l’equation Kubelka-Munk (Equation III-03) [192] :

(܀)۴ =
(ି܀)

܀
=

ܓ

ܛ
(۷۷۷− )

Avec :

R : est la réflectance absolue de l'échantillon.

k : est le coefficient d'absorption molaire.

s : est le coefficient de diffusion.

L’energie de gap (Eg) est déterminé en extrapolant la partie linéaire de la courbe

(F(R)×(hυ))2 à l'axe de (hυ) , comme montre la figure III-10 ; la valeur obtenue est

de 2.55 eV. Cette valeur peut être comparée avec les valeurs de bande interdite citées dans

la littérature [193,194] .
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Figure III-10 : Energie de gap optique de β-Bi2O3

5.1.5. Détermination de la surface spécifique par BET

Cette méthode consiste à mesurer la quantité de molécules de gaz fixées en fonction

de la pression appliquée sur la surface pour déterminer l’aire spécifique. La quantité sorbée

est calculée par différence du flux du gaz entrant et celui sortant à une température donnée

en fonction de la quantité initiale du gaz. La formule mathématique utilisée pour décrire la

courbe expérimentale obtenue est celle mise au point par Brunauer, Emmet et Teller (BET)

[195].

La surface spécifique de l’oxyde de Bismuth de phase β a été mesurée par               

la méthode BET sur un échantillon poudre. On a obtenu une valeur de 3.7m2/g, Il s'agit

d’un matériau non poreux, nous avons donc une surface BET à un point.
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5.1.6. Détermination de pH point zéro (PZC)

Le pH du point de charge zéro (pHpzc) a été déterminé par la méthode « pH drift »

[196], c’est un paramètre qui correspond au pH pour lequel la surface du catalyseur

présente une charge nulle. Cette méthode consiste à ajouter une solution d’acide

chlorhydrique (1N) ou de soude (1N), à une solution de NaCl (0,01 M) de volume 50 ml,

contenue dans une cellule thermostatée maintenue à 25°C. Lorsque le pH de la solution

de NaCl est fixe, on y additionne 0,05g de l'oxyde. L’ensemble est laissé sous agitation

pendant 1 heure, et le pH final est alors noté. la figure III-11 montre l’évolution du pH

final obtenu après addition de l'oxyde en fonction du pH initial ajusté , le point

d’intersection entre la courbe obtenue et celle de la bissectrice obtenue sans ajout

de β-Bi2O3 correspond au pH= 9.2 qui détermine la valeur de pHPZC de notre catalyseur, ,

ainsi pour des pH supérieurs, la surface est chargée négativement, alors que, pour des pH

inférieurs , la surface est chargée positivement.

Pour un pH initial (pHi) inférieur à 6 le pH final (pHf) est légèrement supérieur

au pHi, ce qui indique une diminution de l’acidité en solution. L’augmentation du pH

en solution peut s’expliquer par la neutralisation des protons H+ par les sites basiques

de β-Bi2O3.

En effet la courbe pHf en fonction du pHi est coupée par la droite pHi égal pHf

à cette valeur. Pour un pHi supérieur à 10, le pHf est légèrement inférieur au pHi, ce qui

indique une diminution de la basicité. Cela est dû à la neutralisation d’une partie des OH-

par les sites acides de β-Bi2O3.
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Figure III-11 : pH de point de charge nulle de β-Bi2O3.
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5.2. Caractérisation de l’oxyde de tungstène (WO3)

5.2.1. Analyse par diffraction des rayons X (DRX)

Le spectre de diffraction des rayons X de l’oxyde de tungstène (WO3) calciné

à 300°C (figure III-12) le balayage a été réalisé dans la plage de 10 à 60 degrés (2θ) et qui 

montre un spectre XRD typique pour la phase monoclinique de WO3 avec des paramètres

de mailles a = 0,7310 nm, b = 0,7524 nm, c = 0,7686 nm, et les angles α = β = γ =90°. 

Figure III-12 : Spectre DRX de WO3.

La taille des cristallites sont calculées par la formule de Scherrer (Equation III-

01) comme celui de β-Bi2O3 à partir de la largeur à mi-hauteur (FWHM) du pic le plus

intense (002) (Tableau III-03).
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Tableau III-3 : paramètres cristallographique de WO3 obtenus par le spectre DRX

2θ (hkl) dhkl

Paramètres de la

maille FWHM D (nm)

a (nm) α (deg) 

WO3 23.07 002 3.8395 0,7310 90 0.32 26

5.2.2. Analyse par spectroscopie des photoélectrons (XPS)

L’analyse par XPS nous permet d'examiner les états de surface de WO3 élaboré par

procédé hydrothermal, l'étalonnage de l'échelle d'énergie de liaison (BE) a été effectué

en tenant compte du pic XPS de carbone 1s situé à BE = 284,5 eV.

La figure III-13 représente les spectres XPS de WO3 traite à 450°C pendant 4h.

Nous constatons que le signal du tungstène de l'échantillon se compose de deux lignes

spectrales bien définies à une énergie de liaison 37,8eV associé à l'état W 4f7/2

et une énergie de liaison 35,6 eV associé à l'état W 4f5/2 (figure III-14), correspond au

tungstène dans l'état d'oxydation +6 (W6+) caractéristique de WO3[197].

La région d'énergie de l'oxygène 1s montre la présence de seulement une ligne

symétrique à une énergie de liaison 530,3 eV (figure III-15), qui est attribuée à l'oxygène

de l’oxyde [198].
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Figure III-13 : Spectre Survey de WO3.

Figure III-14 : Spectre XPS de W 4f.
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Figure III-15 : Spectre XPS de O1s.

5.2.3. Analyse thermogravimétrique (ATG)

L’étude thermique de l’échantillon WO3 a été réalisée dans le but d’identifier

les pertes de masse liées au traitement thermique. Les analyses sont effectuées sous air

(donc en présence d’oxygène) dans un intervalle de température allant de 20 à 800°C avec

une vitesse de 5°C/min. La figure III-16 présente les courbes obtenues.
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Figure III-16 : Analyse thermique ATG de WO3

Les courbes ATG-DTG de la figure III-16 montrent qu’une déshydratation

en continue remarquable entre 100°C et 400°C, correspond à une petite perte de masse

du à l'évaporation de H2O adsorbé, et une perte de poids notable à 225°C qui correspond

à la perte de H2O coordonnée (2.7 %) de la structure de tungstite pour former l’oxyde

de tungstène [199,200] selon la réaction suivante :

۶܅ ۽ ՜ ܅ ۽  ۶۽������ሺ۷۷۷െ ሻ
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5.2.4. Analyse par spectroscopie de Réflectance Diffuse (DRS)

Le spectre de réflectance diffuse de poudre de WO3 présenté dans la figure III-17.

A partir de ce spectre on a déterminé l’énergie de gap optique en utilisant la formule

approximative dérivée du modèle de Kubelka-Munk (Equation III-03), qui est égale à 2,8

eV.

Figure III-17 : Energie de gap optique de WO3

5.2.5. Mesure de la surface spécifique BET

La surface spécifique d’un solide joue un rôle essentiel dans l’adsorption

des composés organiques. Plusieurs méthodes sont généralement utilisées dans

sa détermination. Celle de Brunauer-Emmett-Teller (B.E.T) nous a permis d’accéder

à la surface spécifique de l’oxyde de tungstène. La surface déterminée est de 7 m2/g. Cette

faible valeur indique que le WO3 possède une faible porosité.



Chapitre III – Synthèse et Caractérisation des Catalyseurs

-70-

5.2.6. Mesure de pH du point zéro charge (PZC)

Le pH est un paramètre très important pour la dégradation photocatalytique

des composés organiques, pour cela il est nécessaire de déterminer le PZC de la surface

du catalyseur WO3.

Le PZC de WO3 est la valeur du pH dans laquelle la densité de charge sur la surface

est égale à zéro, calculé par la méthode de « pH Drift » cité précédemment.

La figure III-18 montre la variation du pH final (après l’ajout de WO3) en fonction

du pH initial ajusté à l’aide d’une solution de HCl ou bien une solution de NaOH, la

courbe représente le point d’intersection de la droite pH (final) = pH (initial) avec la

courbe pHf = f (pHi) correspond la valeur de pHpzc de WO3 est égale à 4,6 [201] ,

Si le pH est inferieur a cette valeur la charge de surface de WO3 est positive c’est-à-dire

la présence des groupements de proton (H+ ) , ou bien supérieure à cette valeur la surface

de WO3 chargé négativement c’est à dire chargé par des groupement hydroxyle (OH-) .

Figure III-18 : pH de point de charge zéro de WO3
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1. Produits et Méthodes d’analyse

1.1. Réactifs

Les composés organiques utilisés comme modèle de polluants dans ce travail sont :

1.1.1. Le phénol

Le phénol est composé d'un cycle aromatique benzénique (hydrocarbure

aromatique) et d'une fonction hydroxyle, c'est la plus simple molécule de la famille

des phénols. Le choix de cette molécule résulte de sa fréquence dans les eaux résiduaires

issues d’industries diverses. Il est aussi l’un des polluants aromatiques les plus rencontrés

dans la littérature, c’est la molécule modèle des aromatiques choisie, Le phénol a été

acheté chez Sigma Aldrich avec une pureté de 98,5% , les propriétés physico-chimiques

du phénol sont rassemblées dans le Tableau IV-01:

Tableau IV-01 : Fiche identitaire de phénol

Structure moléculaire

Formule moléculaire C6H6O

Masse Moléculaire (g/mole) 94

Point de fusion °C 41

solubilité dans l'eau (g/L) 76

Température d’ébullition (°C) 181,8

Densité (g.cm-3) 1,07

Synonymes Acide carbolique, acide phénique,

hydroxybenzène, hydroxyde de phényle,
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1.1.2. L’orange II

L’orange II est un colorant qui appartient à la famille des colorants azoïques qui

sont caractérisés par la présence au sein de la molécule d'un groupement azoïque (-N=N-)

reliant deux noyaux benzéniques. Cette catégorie de colorant est actuellement la plus

répandue sur le plan de l’application, puisqu’ils représentent plus de 50% de la production

mondiale de matières colorantes [202,203].

Les colorants azoïques sont :

 Colorant basique

 Colorant acide

 Colorant direct soluble dans l’eau

 Colorant dispersé

 Colorant insoluble dans l’eau

Il est estimé que 10-15 % des quantités initiales sont perdues durant les procédures de

teinture et sont évacués sans traitement préalable dans les effluents [203]. Or ces

composés organiques cancérigènes sont réfractaires aux procédés de traitements

habituellement mis en œuvre et sont très résistants à la biodégradation [204] (voir le

tableau IV-02 ).

Tableau IV-02 : Fiche identitaire de l’orange II

Structure moléculaire

Formule moléculaire C16H11N2NaO4S

Poids Moléculaire (g/mole) 350,32

Point de fusion °C 164

solubilité dans l'eau (g/l) 116

Synonymes Orange Acide 7 ; 4-(2-hydroxy-1-

naphthylazo) benzènesulfonique sel de

sodium acide; Sodium4-[(2-hydroxy-1-

naphtyl)azo benzènesulfonate]
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1.2. Analyse du phénol par HPLC

La concentration en phénol a été analysée par Chromatographie liquide haute

performance HPLC-DAD (Hitachi, Elite LaChrom) en utilisant une colonne Phenomenex

C18 (5 µm de pore , 150 mm de longueur , 3 mm de diamètre) comme phase stationnaire et

0,6 ml /min d'acétonitrile (0,1% de H3PO4) comme une phase mobile en utilisant le

gradient 10/90 jusqu'à 50/50 v/v en 10 min, puis encore 10/90 en 1 min et 5 min de temps

d'équilibrage à 10/90 (acétonitrile / Eau acidifiée); Le temps total de la méthode était de 16

min. Le volume d'injection était de 50 µL et l'identification /quantification a été effectuée à

275 nm.

Tableau IV-03 : Les conditions chromatographiques d’analyse du phénol.

Produit Phénol

Phase mobile acétonitrile

(0,1% de H3PO4)

Quantité injectée 50µL

Longueur d’onde 275nm

Débit 1 mL.min-1

Temps de rétention 16min

Colonne

Phenomenex C18

(5 µm de pore , 150 mm de

longueur , 3 mm de diamètre)

La courbe d’étalonnage de phénol est indiquée sur la figure IV-01.
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Figure IV-01 : Courbe d’étalonnage du phénol

1.3. Analyse de l’orange II par spectrophotomètre UV-Visible

Les mesures de l’absorbance ont été effectuées à l’aide d’un spectrophotomètre

type JENWAY série 6405 UV/Visible pour déterminer les concentrations en solution

de l’orange II, la longueur d’onde du maximum d’absorption de l’orange II est 484 nm,

l’étalonnage de l’appareil a été réalisé avec des concentrations en colorant allant de 0 à 20

mg/l, la courbe d’étalonnage de l’orange II est indiquée sur la figure IV-02.
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Figure IV-02 : Courbe d’étalonnage de l’orange II

1.4. pH-mètre

Le pH des solutions a été mesuré à l'aide d'un pH-mètre de type HANNA HI 8521.

L'étalonnage de l'appareil a été effectué avec des tampons commerciaux de pH= 4, pH= 7

et pH= 10. Le pH a été ajusté à différentes valeurs pour les milieux acides en utilisant

l'acide chlorhydrique (HCl) et la soude (NaOH) pour les milieux basiques.

2. Dispositif de dégradation photocatalytique

Le dispositif expérimental a été développé au laboratoire de département de génie

chimique, faculté des sciences université d’extremadura à Badajoz (ESPAGNE).

Le montage utilisé pour la dégradation photocatalytique des polluants en phase aqueuse et

le catalyseur en suspension, est composé de flacon de 250mL (verre Pyrex) entouré par des

lampes de type LED comme source de rayonnement visible et agitateur magnétique placé

en bas du réacteur pour assurer l’agitation de la solution , comme le montre la figure IV-

03 .
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Figure IV-03 : dispositif de dégradation photocatalytique

3. Etudes d'adsorption sur les catalyseurs

L’Adsorption c’est une étape initiale qui précède la dégradation photocatalytique

des composés organiques en solution, ce phénomène provoque une diminution plus

ou moins importante de la concentration du composé en solution, variable en fonction

du couple catalyseur/composé en solution. Il y a transfert de matière de la solution vers

la surface du catalyseur. Pour étudier les cinétiques de dégradation photocatalytique,

il faut s’affranchir de cette baisse de concentration non liée à la dégradation

photocatalytique de la molécule traitée et démarrer l’irradiation, une fois l’équilibre

d’adsorption atteint, l’étape d’adsorption se déroule à l’obscurité jusqu'à ce que l’état

d’équilibre de concentration soit atteint dans le réacteur. L’intérêt de cette étude

d'adsorption est d'atteindre l’équilibre d’adsorption et déterminer le temps nécessaire pour

atteindre cet équilibre d’adsorption des composés organiques utilisés.
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Les cinétiques d’adsorption ont été réalisées pendant une heure (1h) sous agitation

magnétique à différentes concentration de l’orange II et de phénol en présence de quantité

1g.L-1 des différents catalyseurs (β-Bi2O3 et WO3) à pH naturel et à température ambiante.

4. Isotherme d’adsorption

Dans la perspective d’évaluer la quantité adsorbée sur le catalyseur, une étude

des isothermes d’adsorption a été réalisée. Cette isotherme exprime la quantité adsorbée Qe

en fonction de la concentration en solution Ce, Les isothermes d’adsorption de l’orange II

et de phénol  par  β-Bi2O3 et WO3 obtenues sont illustrées par les figures IV-04,05.

Les courbes indiquent que la concentration initiale augmente, ainsi la quantité adsorbée

augmente. Ces isothermes sont de type I selon la classification de Giles et al. [205].

Figure IV-04 : Isothermes d’adsorption de l’orange II.
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Figure IV-05 : Isothermes d’adsorption de phénol

La modélisation mathématique des isothermes d’adsorption de l’orange II

et de phénol est décrite par le modelé de Langmuir et de Freundlich, les résultats obtenus

sont regroupés dans les tableaux IV-04,05.
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Tableau IV-4 : Paramètres des modèles de Langmuir et Freundlich pour la modélisation

des isothermes d’adsorption de l’orange II

Catalyseurs

Modèle de Langmuir Modèle de Freundlich

Qmax

(mg.g-1)
KL

(L.mg-1)
R2 n KF

(mg.g-1).(mg.L-1)1/n
R2

β-Bi2O3 1.98 0.26 0.99 3.28 0.68 0.96

WO3 3.95 0.39 0.99 4.63 1.81 0.97

Tableau IV-05 : Paramètres des modèles de Langmuir et Freundlich pour la modélisation

des isothermes d’adsorption du phénol

Catalyseurs

Modèle de Langmuir Modèle de Freundlich

Qmax

(mg.g-1)
KL

(L.mg-1)
R2 n KF

(mg.g-1).(mg.L-1)1/n
R2

β-Bi2O3 0.71 0.35 0.99 6.75 0.4 0.97

WO3 2.82 0.99 0.99 9.88 2 0.97

Les résultats des tableaux IV-04,05 montrent qu’une meilleure description

du phénomène d’adsorption est obtenue par les deux modèles avec les coefficients

de corrélation linéaire plus proches de 1 pour le modelé de Langmuir , la formation d’une

couche sur la surface du catalyseur détermine la quantité maximale de composé adsorbé.
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5. Dégradation photocatalytique de l’orange II et de phénol par les deux

catalyseurs

5.1. Dégradation photocatalytique de l’orange II par les deux catalyseurs

5.1.1. Cinétique de la dégradation photocatalytique de l’orange II

L’évaluation de l’activité photocatalytique des deux catalyseurs c’est la capacité

à dégrader une molécule organique en solution aqueuse.

La cinétique de dégradation de l’orange II par les deux catalyseurs avec une

concentration initiale de 15 mg/L à pH naturel contenant le β-Bi2O3 ou le WO3 (1 g /L) et à

température ambiante en fonction du temps a été réalisée dans deux conditions :

1. En exposant une solution de l’orange II à la lumière Visible en l'absence du

catalyseur (photolyse)

2. Irradiation de la solution de l’orange II en présence du catalyseur après l’agitation

à l'obscurité pendent 60 min qui est le temps d'équilibre d'adsorption du polluant sur la

surface de catalyseur.

Les prélèvements des solutions sont effectués à différents intervalles de temps, filtrés

(Whatmann, 0,45 μm) et analysés.  

Les résultats obtenus sont regroupés sur la figure IV-06.
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Figure IV-6 : Cinétique de dégradation photocatalytique de l’orange II.
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La photolyse directe de l’orange II ne subit aucune dégradation en l'absence

du catalyseur (β-Bi2O3 ou le WO3), mais en présence du catalyseur et sans irradiation

visible (dans l’obscurité) de la solution on remarque une faible diminution

de la concentration de l’orange II du a l’adsorption par le catalyseur, sous l’irradiation

visible avec la présence du catalyseur (β-Bi2O3 ou le WO3) environ de 60% de l’orange II

a été dégradé pendent 120 min pour  β-Bi2O3 , et le WO3 présente une faible activité

photocatalytique environ 20% pendent 120 min  , alors que le β-Bi2O3 présente

une meilleure activité photocatalytique que celle de WO3 .

Cette dégradation photocatalytique de l’orange II est attribuée uniquement aux

radicaux hydroxyles OH• et/ou superoxydes Oଶ
•ି . Ces deux types de radicaux sont générés

respectivement par la réaction de OHିadsorbé sur la surface du catalyseur avec les trous «

h+ » de la bande de valence et la réaction de O2 adsorbé avec les électrons « e- » de la

bande de conduction. L’oxygène est généré in vivo par oxydation de H2O par les trous. Ces

réactions se produisent à la surface du catalyseur [206] .

+ܜ܉۱ ܄)�્ܐ (܍ܔ܊ܛܑܑ → ۱۰܍�)�ܜ܉۱
ି + ۰܄ܐ

ା ) (IV-01)

۰܄ܐ)�ܜ܉۱
ା ) + ۶۽�→ +ܜ܉۱ ۶ା •۶۽�+ −܄۷) )

۰܄ܐ)�ܜ܉۱
ା ) ۶ି۽�+ → +ܜ܉۱ •۶۽ −܄۷) )

۽ + ۱۰܍)�ܜ܉�۱
ି ) → ۽�+ܜ܉۱

•ି −܄۷) )

En vue de ces résultats nous avons opté d’utiliser le oxyde de bismuth (β-Bi2O3) dans

la suite de notre étude.
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5.1.2. Paramètres influençants la dégradation photocatalytique

a. Influence du pH

Le pH est l’un des paramètres physico-chimiques du milieu réactionnel ayant l’impact

sur la dégradation photocatalytique, il affecte à la fois la charge de surface des particules

du photocatalyseur, la taille de ses agrégats, l’énergie des bandes de conduction

et de valence, les équilibres des réactions radicalaires et éventuellement la nature

des espèces à dégrader [207].

L’influence du pH sur la dégradation photocatalytique de l’orange II par les deux

catalyseurs a été étudiée dans une gamme entre 3 et 11, Le pH a été ajusté soit avec

de l’acide chlorhydrique (1mol/L) pour les milieux acides, soit par de la soude (1mol/L)

pour les milieux basiques, Les irradiations ont été réalisées par des solutions

de concentration initiale en Orange II de 10 mg/L et en présence de 1 g/L de catalyseur.

Les résultats obtenus de dégradation photocatalytique pour différentes valeurs de pH pour

chaque catalyseur sont illustrés dans la figure IV-07 .

Figure IV-07 : Influence du pH sur la dégradation de l’orange II en présence de β-Bi2O3.
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Le pH point zéro charge pHpzc pour β-Bi2O3 est de 9.2 , La surface de β-Bi2O3

est positivement chargée en dessous de pH 9 sur la base de leur PZC.

L’orange II est un colorant anionique en solution aqueuse et il peut conserver sa

configuration anionique dans la plage de pH 3-11. A une faible plage de pH,

les interactions électrostatiques entre la surface catalytique positive et les anions

de colorant conduisent à une forte adsorption de ce dernier sur le support d'oxyde

métallique. La vitesse de dégradation était faible à pH 3 et dans tout pH acide 3-6 avec

β-Bi2O3. La vitesse de dégradation augmente progressivement avec l'augmentation du pH

et atteint le maximum à pH 11 .

A partir des résultats expérimentaux, l'efficacité de dégradation photocatalytique

de β-Bi2O3 est observée pour être plus élevée à une plage de pH alcaline même

si l'adsorption de molécules de colorant est faible à pH alcalin. La raison possible de ce

comportement est que la plage de pH alcaline favorise la formation de plus les ions

hydroxyl (OH -) en raison de la présence d'une grande quantité les ions de OH- dans

le milieu alcalin qui permettra d'améliorer la dégradation photocatalytique de l’orange II

de manière significative [208]. Sharma et al. Et Neppolian et al. [209, 210] ont observé

un comportement similaire dans leurs études .[206]

۶ି۽ ାܐ�+ → •���������������۶۽ −܄۷) )

b. Influence de l’ajout du H2O2

La concentration du peroxyde d’hydrogène (H2O2) est un facteur important dans la

dégradation photocatalytique, nous avons ajouté le peroxyde d’hydrogène pour améliorer

l’efficacité de la réaction photocatalytique, la concentration de l’orange II été fixée à 10

mg/ L en présence toujours 1g/L du catalyseur et l’ajout de 37.5 µL de du peroxyde

d’hydrogène (H2O2). La figure IV-8 montre l’influence de l’ajout de H2O2 sur la

dégradation photocatalytique de l’orange II



Chapitre IV – Activité Photocatalytique des Catalyseurs

-86-

Figure IV-08 : Influence de l’ajout de H2O2 sur la dégradation photocatalytique de

l’orange II

Lorsque le peroxyde d’hydrogène (H2O2) a été ajouté au cours de la dégradation

photocatalytique, le taux d’élimination de l’orange II a été accéléré comme montre

les résultats illustrés dans la figure IV-08. Le peroxyde d’hydrogène permet la production

d’une quantité plus élevée de radicaux hydroxyles nécessaires à l’oxydation de la matière

organique [211-213] :

Cette augmentation est attendue, en raison de la forte capacité d'oxydation

des radicaux hydroxyles, qui sont produits à partir de H2O2 par le mécanisme

de dégradation suivant [209]:

�۶۽� ۱۰܍�
ି ՜ ۶ି۽�  •۶۽ ������������������ሺ۷܄ െ ሻ

۶۽� ۽�
Ȉି ՜ •۶۽�  ۶ି۽  ܄�����ሺ۷۽� െ ૠሻ
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c. Influence de la quantité du catalyseur

L’objectif de cette étude consiste à déterminer la quantité optimale du catalyseur

à utiliser pour la dégradation photocatalytique de l’orange II. L’influence de la quantité

de catalyseur sur la vitesse de dégradation photocatalytique de l'orange de C0=10 mg/l a été

étudié dans l'intervalle 0,5 g/L à 2 g/ en catalyseur à pH naturel, la figure IV-09

représentent la vitesse de dégradation photocatalytique de l’orange II en fonction

de la quantité du catalyseur β-Bi2O3.

Figure IV-09 : Influence de la quantité du catalyseur sur dégradation photocatalytique de

l’orange II.

La courbe de la Figure IV-09 montre que la vitesse de dégradation de l'orange II par

le β-Bi2O3 à différents quantité augmente avec l’augmentation du masse du catalyseur

ce qui explique la disponibilité des sites actifs sur la surface du catalyseur et la pénétration

de la lumière visible dans la suspension [214], puis diminue avec l'augmentation

de la quantité du catalyseur cela est traduit par l'effet d’écran qui se produit quand

la quantité du catalyseur est très grande, à cause de l’opacité de la solution qui réduit

la Pénétration de la lumière visible dans la solution irradiée [215,216].

En effet, un optimum est obtenu pour une masse de 1g/L.
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d. Influence de la concentration initiale

Dans la dégradation photocatalytique des composés organiques, l'effet

de la concentration en polluant est d'une importance majeure pour la conception

et l’optimisation des systèmes industriels. Il est donc intéressant d'étudier ce paramètre.

L’étude des cinétiques de la dégradation photocatalytique de l’orange II en fonction

de la concentration initiale a été réalisée en faisant varier les concentrations initiales

de l’orange II de 5 à 20 mg/l à pH initial en presence de catalyseur (1g/L).

La Figure IV-10 rapporte les cinétiques de dégradation de l’orange II avec le temps.

Les résultats obtenus montrent que la cinétique de dégradation de l’orange II est plus

rapide pour la concentration la plus faible. Ceci est expliqué par la plus grande

disponibilité des espèces réactives photogénérées (•OH, h+). De plus, à forte concentration,

la diminution de la vitesse peut être attribuée à la diminution des sites actifs due

à la compétition des intermédiaires [217].

Figure IV-10 : Influence de concentration initiale de l’orange II
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5.2. Dégradation photocatalytique du phénol par les deux catalyseurs

5.2.1. Cinétique de la dégradation photocatalytique du phénol

La cinétique de dégradation photocatalytique du phénol a été étudiée en irradiant

une solution de phénol avec la lumière visible en l'absence et en présence de catalyseur,

après l’agitation à l’obscurité pendant 60 minutes. La figure IV-11 représente la cinétique

de dégradation photocatalytique de phénol en fonction de temps d’irradiation.

Figure IV-11 : Cinétique de dégradation photocatalytique de phénol

Nous avons observé que sous l’irradiation visible et en l’absence du catalyseur, le

phénol s'est avéré stable vis-à-vis de l'irradiation de la lumière et la dégradation

photocatalytique n'a pas été observée. En présence du catalyseur a l’obscurité, on note une

faible diminution de concentration du phénol dès les premières minutes d’agitation. Ce

phénomène, déjà observé [218], est attribué à l’adsorption du phénol sur la surface de

catalyseur. Cette étape est cruciale pour le déroulement de la réaction de dégradation

photocatalytique ; en présence simultanée de catalyseur et lumière visible, l’irradiation du

mélange conduit à une dégradation du phénol dans la solution au bout de 120 min.
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Ces résultats confirment la nature photocatalytique de la réaction. Les particules de

catalyseurs sont à l’origine de cette dégradation. Elles vont absorber les radiations visibles

pour donner naissance à des espèces très réactives qui conduiront à la dégradation du

phénol en solution.

5.2.2. Paramètres influençants sur la dégradation photocatalytique du

phénol

a. Influence du pH

L'effet du pH sur l'efficacité de la dégradation photocatalytique du phénol a été étudié

dans la plage de pH 4-11. On a observé que la dégradation du phénol est favorable

à des solutions basiques, comme le montre la Figure IV-12. En milieu faiblement acide,

la plupart des molécules de phénol restent non dissociées, donc le nombre maximum

de molécules de phénol est adsorbé à la surface de catalyseur.

Figure IV-12 : Influence du pH sur la dégradation de phénol
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b. Influence de l’ajout du H2O2

L’influence du peroxyde d’hydrogène sur la dégradation photocatalytique du phénol

a été étudiée en faisant ajouter un volume de 37.5µL de H2O2 a une solution de phénol

de concentration 10mg.L-1 qui contient 1.0g.L-1 du catalyseur. La Figure IV-13 illustre

l’effet de l’ajout de H2O2 sur la dégradation photocatalytique de phénol.

L’addition de H2O2 en photocatalyse hétérogène accélère la vitesse de dégradation

du phénol, Cette augmentation de vitesse peut être attribue à l’augmentation

de la concentration des radicaux OH• a la surface du catalyseur.

On peut conclure que l’ajout d’un accepteur d’électron comme le peroxyde

d’hydrogène permet de réduire le phénomène de recombinaison (trou/électron). L’oxydant

le plus étudie pour son effet positif sur la cinétique de dégradation photocatalytique.

Figure IV-13 : Influence de l’ajout de H2O2 sur la dégradation photocatalytique du phénol
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c. Influence de la quantité du catalyseur

L’effet de la quantité de catalyseur pour la dégradation photocatalytique du phénol

a été examinée en faisant varier la quantité de catalyseur de 0,5 à 2 g .L-1/ , avec une

solution de phénol de concentration de 10 mg.L-1 les résultats sont présentés sur la figure

IV-14. Au fur et à mesure que la quantité de catalyseur augmente, l'efficacité

de dégradation de photocatalytique augmente jusqu'à une charge optimale de catalyseur

(1.0 g.L-1) comme le montre la Figure IV-14. Ceci peut être dû au fait que, la quantité

de catalyseur augmentait, le nombre de molécules de phénol adsorbées était augmenté

en raison d'une augmentation du nombre de particules de catalyseur. Ainsi, l'efficacité

de dégradation photocatalytique a été améliorée. Une augmentation supplémentaire

de la quantité de catalyseur a montré un effet négatif. La diminution de l'efficacité

de la photo-dégradation au-delà de 1.0 g.L-1 de catalysur peut être attribuée à l'effet

de criblage des particules de catalyseur en excès dans la solution et la diffusion

de la lumière [219].

Figure IV-14 : Influence de la quantité du catalyseur sur dégradation photocatalytique de

phénol.
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d. Influence de la concentration initiale

L’effet de la concentration initiale de phénol sur la cinétique de dégradation

photocatalytique a été étudié dans un intervalle de concentration initiale de phénol allant

de 5 mg.L-1 à 20 mg.L-1 en présence de 1.0g.L-1 de catalyseur comme montre

la figure IV-15. La courbe de la figure indique que, la cinétique de dégradation est plus

rapide pour les concentrations les plus faibles à cause de présence en excès des sites actifs

catalytiquement,

En outre, plus la concentration initiale de phénol est importante, plus le temps

nécessaire à sa dégradation est long. On peut raisonner en termes de photons

photocatalytiquemment actif qui peuvent induire d’avantage l’excitation du catalyseur.

La photocatalyse est donc une méthode adaptée à la dégradation des polluants en très faible

concentration en solution aqueuse.

Figure IV-15 : Influence de la concentration initiale de phénol.
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6. Modélisation de la cinétique de dégradation photocatalytique

Pour modéliser la cinétique de dégradation de l’orange II et du phénol, nous nous

sommes inspirés des résultats relatés dans la littérature [219-222] la cinétique

de dégradation photocatalytique de l’orange II et du phénol est décrite comme étant

celle des réactions d’ordre un avec une vitesse qui a pour équation:

ࢂ = −
۱܌

ܜ܌
= �ܘܘ܉ܓ −܄۷) ૡ)

Où :

V0: Vitesse de dégradation photocatalytique (mg .L-1. Min-1)

kapp : Constante apparente de dégradation (min-1)

C0: Concentration initial en solution (mg .L-1)

t: Temps d’irradiation (min)

L’intégration de cette équation (IV-09) (avec la limitation: C = C0 quand t= 0 min

aboutit à l’équation suivante:

൬ܖܔ
۱
ܜ۱
൰= −܄۷)������������ܜ�ܘܘ܉ܓ ૢ)

Le traçage de ln (C0/Ct) en fonction du temps (t) donne une ligne droite dont

la pente est égale à kapp. Les figures IV-16,17 illustre le traçage de (Ct/C0) en fonction

du temps à pH naturel et en présence de catalyseur (1.0 g .L-1).
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Figure IV-16: Représentation de Ln (C0/C) en fonction du temps d’irradiation pour

l’orange II

0

0,5

1

1,5

2

2,5

0 20 40 60 80 100 120 140

L
n

(C
0
/C

)

Temps (min)

5 mg/L

10 mg/L

15 mg/L

20 mg/L



Chapitre IV – Activité Photocatalytique des Catalyseurs

-96-

igure IV-17: Représentation de Ln (C0/C) en fonction du temps d’irradiation pour le

phénol
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Cette loi cinétique de premier ordre de la dégradation de l’orange II et de phénol

par le procédé photocatalytique est tout à fait en accord avec les valeurs expérimentales.

Les différentes valeurs de kapp et les coefficients de corrélation (R2) obtenus sont donnés

dans le tableau IV-06,07.

Tableau IV-06 : Constantes cinétiques de pseudo–premier ordre de dégradation

photocataltyique de l’orange II en présence  de β-Bi2O3

Orange II

Ci

(mg.L-1)

kapp

(min-1)

V0

(mg.L-1min-1)

R2

5 0.0188 0.094 0.99

10 0.0095 0.095 0.98

15 0.0039 0.0585 0.98

20 0.0024 0.048 0.99

Tableau IV-07 : Constantes cinétiques de pseudo–premier ordre de dégradation

photocataltyique du phénol en présence  de β-Bi2O3

Phénol

Ci

(mg.L-1)

kapp

(min-1)

V0

(mg.L-1.min-1)

R2

6 0.0164 0.0984 0.97

13 0.0079 0.1027 0.99

18 0.0065 0.117 0.98

24 0.0051 0.1224 0.98



Chapitre IV – Activité Photocatalytique des Catalyseurs

-98-

Figure IV-18 : Vitesse initiale de dégradation de l’orange II et de phénol

A partir des vitesses initiales de dégradation mesurées pour différentes

concentrations initiales en l’orange II et phénol, les paramètres du modèle de Langmuir-

Hinshelwood ont étés calculés par l’équation suivante :

ࢂ ൌ =��ܘܘ܉ܓ
ࡴࡸࡷࢉ
 ࡴࡸࡷ

Avec

V0: Vitesse initiale de dégradation (mg.L-1.min-1).

KLH: Constante de l'équilibre de l'adsorption (L.mg-1).

Kc:Constante qui dépend d’autres facteurs qui influencent le processus (mg.L-1.min-1).

Pour déterminer le constantes kc ,KLH on trace le graphe 1/V0=f (1/C0) d'où sa

linéarisation donne l'équation suivante :



ࢂ
=



ࢉࡴࡸࡷ
×



+


ࢉ
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Figure IV-19 : Transformé linéaire du modèle de Langmuir-Hinshelwood de la

dégradation de l’orange II.

Figure IV-20 : Transformé linéaire du modèle de Langmuir-Hinshelwood de la

dégradation de phénol.
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Tableau IV-08: Constantes du model de Langmuir–Hinshelwood.

Composés KLH (L.mg-1) kc (mg.L-1min-1) KL (L.mg-1)

Orange II 3.23 0.05 0.26

Phénol 0.4 0.13 0.35

Les coefficients de corrélation calculés entre les données expérimentales et le modèle

sont relativement bons. On peut considérer que la dégradation suit le modèle de Langmuir-

Hinshelwood et globalement satisfaisante pour modéliser la dégradation de l’orange II et le

phénol par β-Bi2O3.

Les constantes d’équilibre d'adsorption obtenues par le modèle de Langmuir-

Hinshelwood sont différentes de celles déterminées à partir du modèle de Langmuir

(isotherme d'adsorption). Le modèle de LH a parmi ses hypothèses initiales l’adsorption du

composé à la surface du catalyseur selon le modèle de Langmuir.

Cette différence entre les constantes des deux modèles (KL et KLH) a été déjà

mentionée dans la littérature, et plusieurs hypothèses ont été suggérées pour expliquer

ce phénomène :

Lin et al. Supposent que cette augmentation de KLH est due à une photoadsorption

[223], alors que selon Cunningham et al. [224,225], la réaction de photodégradation a lieu

non seulement en surface mais aussi en solution. Meng et al. [226] pensent plutôt à une

insuffisance de sites d’adsorption pour initier la réaction. Et enfin, Xu et al. [227]

supposent qu’il y aurait un changement des propriétés électroniques de surface

du catalyseur entraînant une modification de la distribution des sites d’adsorption.

Une autre possibilité pour expliquer cette différence entre les deux constantes KL

et KLH est celle signalée par Vulliet [228]. Il s’agirait d’un phénomène

de thermoadsorption. En effet, deux facteurs peuvent engendrer une augmentation

de la température à la surface du catalyseur :

- La recombinaison des électrons et des trous : le retour d’un électron de la bande

de conduction à la bande de valence qui s’accompagne d’une augmentation

de la température très localisée et fugace mais relativement importante.

- Les premières réactions d’oxydation induites essentiellement par les radicaux

photogénérés ont des enthalpies très négatives.
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Conclusion générale

L’étude des oxydes métalliques à base semi-conducteurs pour la dégradation

photocatalytique de deux composés organiques (Orange II et Phénol) sous irradiation

visible en utilisant des lampes LED , nous a permis de synthétiser , caractériser et tester

les performances photocatalytiques de deux matériaux : l’oxyde de Bismuth (β-Bi2O3)

et l’oxyde de Tungstène (WO3 ).

La synthèse des poudres de l’oxyde de bismuth phase β (β-Bi2O3) et l’oxyde

de tungstène WO3 a été réalisée par la méthode hydrothermale, c’est une technique

d’élaboration des matériaux présentant une pureté élevée, bonne homogénéité et aussi

des propriétés cristallographique et photocatalytique bien déterminé. Les caractérisations

par  DRX ont permis d’observer que la formation de phase β de l’oxyde de bismuth avec 

une structure cristalline hexagonale, et une phase monoclinique pour l’oxyde de tungstène.

Dans un premier temps nous avons étudié le phénomène d’adsorption de l’orange II

et le phénol sur la surfaces des deux catalyseurs en suspension, qui est une étape très

importante dans le procédé photocatalytique, les résultats obtenus montrent que

la cinétique d’adsorption de type I avec une capacité d’adsorption faible et les isothermes

d'adsorption correspondent au modèle de Langmuir.

L’évaluation de l’activité photocatalytique des catalyseurs a été effectuée pour

dégrader l’orange II et le phénol sous l’irradiation visible, nous avons montré l’efficacité

photocatalytique de β-Bi2O3 par rapport à WO3 dans la dégradation de deux polluants avec

une vitesse de dégradation initiale qui augmente avec l’augmentation de la concentration

initiale de l’orange II ou bien le phénol selon le modèle de Langmuir-Hinshelwood.

Nous avons aussi intéressé à l’étude de quelques paramètres influençant

sur l’activité photocatalytique pour améliorer l’efficacité de dégradation tels que :

 Le pH, une meilleure dégradation est observée pour le milieu basique.

 La quantité du catalyseur, la valeur optimale obtenue est de 1g.L-1.

 L’ajout d’un agent oxydant comme le peroxyde d’hydrogène (H2O2)

montre une augmentation de dégradation photocatalytique.
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La photocatalyse est une technologie prometteuse pour la dépollution

et la décontamination des eaux. L'utilisation de la lumière visible, une source d’énergie

inépuisable, ainsi que des substances non toxiques (photocatalyseurs), rend à ce procédé

une alternative durable et écologique aux agents de désinfection traditionnels. Ce procédé

peut être considéré comme une technologie verte.

En déduit que, les résultats de l'activité photocatalytique obtenus à partir

de ces matériaux encouragent l’utilisation un jour le soleil comme une source d’irradiation.
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 مــــــــــلــــــــــخـــــــــص:

المحضرة في المخبر، لتفكيك  تقوم هذه الدراسة بتقييم النشاط الضوئي التحفيزي للمواد الحافزة: أكسيد البيسموث و أكسيد التنغستان

، الفينول ) اللذان تم اختيارهما كمثال للملوثات العضوية، وذلك باستخدام الأشعة الضوئية  المرئية   2المركبين العضويين( ملون برتقالي

ثم تحديد كمصدر للإشعاع.تم تحضير المحفزات الضوئية أكسيد البيسموث و أكسيد التنغستان باستعمال طريقة الهيدروثرمال، 

أظهرت نتائج التحاليل المطيافية  . DRX, XPS, ATG, BET, UV-Visibleخصائصها عن طريقة عدة تقنيات: 

 فجوةللمحفزات الضوئية المحضرة وجود بنية بلورية رباعية لاكسيد البيسموث وبنية بلورية وحيدة الميل لأكسيد التنغستان، إضافة إلى 

فولط لكل من أكسيد البيسموث و أكسيد التنغستان على التوالي.وفي المرحلة الثانية -لكترونا 2.8فولط و -الكترون 2.5ة الطاق

»� 2بينت نتائج ادمصاص الملوثات ( ملون برتقالي Ȃ̄Ŷ�Ƥ ǈƷ��̧Ȃǻ�ǺǷ�ƢĔ¦�ƨȈƟȂǔǳ¦�©¦ǄǨƄ¦�ƶǘǇ�ȄǴǟ���¾ȂǼȈǨǳ¦��Langmuir

ل من أكسيد التنغستان.ومن خلال دراسة حركية تفكك ، كما توصلنا إلى أن أكسيد البيسموث لديه نشاط تحفيزي ضوئي أفض

، الفينول ) عن طريق التحفيز الضوئي فان هذه الحركية هي من الدرجة الاولى حسب نموذج  2الملوثات ( ملون برتقالي

Langmuir - Hinshelwoodة .اختبار العوامل المؤثرة على التفكك عن طريق التحفيز الضوئي مثل : درجة الحموضة، كمي

الحافز، الماء الاكسجيني، تركيز الملوثات، أدى إلى تحسين نشاط التحفيز الضوئي.

التحفيز الضوئي،التفكك، طريقة الهيدروثرمال، أكسيد البيسموث ، أكسيد التنغستان، ملون برتقالي ، الفينول الكلمات المفتاحية:

،الأشعة الضوئية  المرئية.

Résumé
L’étude de ce travail est consacré à l’évaluation photocatalytique des catalyseurs (β-Bi2O3 et WO3), par
la dégradation de deux composés organiques (Orange II et Phénol) choisis comme modèle, utilisant
la lumière visible comme source d’irradiation.La préparation des oxydes choisis a été réalisé par
le procédé hydrothermal, d’où l’appareil approprie a été conçu selon les caractérisations suivantes: DRX,
XPS, ATG, BET, UV-Visible et PZC.La caractérisation des photocatalyseurs préparés montrent à travers
les analyses spectroscopiques la présence de phase β tétragonale de Bi2O3 et la phase monoclinique
de WO3, avec les énergies de gap 2.5 eV et 2.8 eV pour le Bi2O3 et WO3 respectivement.En seconde
partie les résultats de l’étude cinétique d’adsorption des polluants sur la surface des catalyseurs montrent
que l’isotherme d’adsorption sont de type I selon le modèle de Langmuir. L’oxyde de bismuth en phase β 
(β-Bi2O3) présente une meilleure activité photocatalytique que l’oxyde de tungstène (WO3) et l’étude
cinétique de dégradation photocatalytique de l’orange II et le phénol par β-Bi2O3 est décrit par
une cinétique du premier ordre selon la modélisation de Langmuir-Hinshelwood.Les paramètres
influençant la dégradation photocatalytique tels que le pH, quantité de catalyseur, peroxyde d’hydrogène
et la concentration initiale de polluant montrent selon les résultats obtenus une amélioration de l’activité
photocatalytique.
Mots clés : Photocatalyse hétérogène, Dégradation, Procédé hydrothermal, Oxyde de bismuth, Oxyde
de tungstène, Phénol, Orange II.

Abstract
This study generally focused on the photocatalytic evaluation of catalysts   (β-Bi2O3 and WO3)
synthesized by the degradation of two organic compounds (Orange II and Phenol) selected as a pollutants
model, using visible light as a source of irradiation.The preparation of the photocatalysts bismuth oxide
and tungsten oxide were carried out by the hydrothermal process and characterized by the techniques:
DRX, XPS, ATG, BET, UV-Visible and PZC.The characterization of the photocatalysts prepared show
through the spectroscopic analysis the presence of tetragonal β phase of Bi2O3 and the monoclinic phase
of WO3 with the band gap 2.5 eV and 2.8 eV for Bi2O3 and WO3 respectively.In the second part,
the results of the kinetic study of adsorption of the pollutants on the surface of the catalysts show that
the adsorption isotherm are of type I according to the model of Langmuir, Bismuth oxide in β phase       
(β-Bi2O3) present a better photocatalytic activity than tungsten oxide (WO3) and the kinetic study
of photocatalytic degradation of orange II and phenol by β-Bi2O3 is described by first-order kinetics
according to the Langmuir-Hinshelwood model. The parameters influencing photocatalytic degradation,
such as pH, amount of catalyst, hydrogen peroxide and initial concentration of pollutant, show, according
to the results obtained an improvement in photocatalytic activity.
Key words: heterogeneous photocatalysis, degradation, hydrothermal process, bismuth oxide, tungsten
oxide,Phenol, Orange II.
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