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:ملخص  

ببلاضبفت  انسبئهت انصنبػيت واننفبيبث انصحي انصزف ميبه انمتقذمت نؼلاج الأكسذة ػمهيبث انمشزوع هذا ينبقش

 نتىنيذ( مؤكسذ) متفبػلاث ثلاثت أو اثنين بين انجمغ مؼظمهب في الأسبنيب هذه وتشمم. انى انتزبت انمهىثت

 انمزكببث نمؼظم ببننسبت وغيزانتقبئيت بسزػت نهغبيت تتفبػم كيميبئيت نشطتأفزاد  هي انجذورانحزة. جذورانهيذروكسيم

انتقهيذيت. انكيميبئيت أوانتقنيبث ػلاجهب ببنتقنيبث انبيىنىجيت وانتي يصؼبانؼضىيت،   

 انصحي انصزف ميبه مؼبنجت نظم تحسين أجم من انبيئيت، انتكنىنىجيب مجبل في تشدهزحبنيب انؼمهيبث هذه

 نلاكسذة،وغيزانؼضىيت انمقبومت انؼضىيت انمهىثبث لإسانت انغيزفؼبنت انتقهيذيت انتقنيبث واستبذال وانصنبػيت، انمنشنيت

.انميكزوبيت  

و  جذورانهيذروكسيم سيمب ػمهيت إنتبج أو تحزيزلا مبذأ ػمهيبث الاكسذة انمتقذمت وشزح تهخيص إنى تهذف انىثيقت هذه

.و انمقبومت نهؼلاج ، انسبمتانثببتتانبيئبث انمؼزضت نهتهىث ببنمزكببث انؼضىيت  مؼبنجت في استؼمبنهب  

انؼضىيت انمزكببث ،جذورانهيذروكسيم،مؤكسذ ،انمتقذمت الأكسذة ػمهيبث: المفتاحية الكلمات.  

Abstract: 

This work discusses advanced oxidation processes (AOPs) for the treatment of 

sewage and industrial effluents but also soil. These methods involve mostly in combination 

two or three reagents (oxidants) to generate hydroxyl radicals. Free radicals are highly active 

species capable of reacting quickly and non-selectively on most organic compounds, deemed 

difficult to oxidize biologically or by conventional chemical treatments. 

These processes are currently expanding in the field of environmental technologies, in 

order to improve existing treatment systems for municipal and industrial wastewater, or 

replace inefficient conventional technologies for the removal of refractory organic 

contaminants, inorganic and microbial. 

This document aims to summarize the various POA, to explain their operating 

principle in particular the production or generation of hydroxyl radicals for their application 

in the treatment of subjects environments to pollution from persistent organic compounds 

POPs, which are very toxic and refractory. 

Keywords: advanced oxidation processes, oxidants, hydroxyl radical, persistent 

organic compounds. 

 

Résumé 

Ce travail traite des procédés d’oxydation avancée (POAs) pour le traitement des eaux 

et des effluents industriels mais également des sols. Ces procédés mettent pour la plupart en 

combinaison deux ou trois réactifs (oxydants) afin de produire des radicaux hydroxyles. Les 

radicaux libres sont des espèces hautement actives capables de réagir rapidement et de 

manière non sélective sur la plupart des composés organiques, réputés difficilement 

oxydables par voie biologique ou par des traitements chimiques conventionnels. 

Ces procédés sont présentement en pleine expansion dans le domaine des technologies 

environnementales, ceci afin d’améliorer les systèmes existants de traitement des eaux usées 

municipales et industrielles, ou à remplacer les technologies conventionnelles peu efficaces 

pour l’enlèvement de contaminants organiques réfractaires et inorganiques. 

Ce document a pour objectif de faire une synthèse des différents POAs, d’en expliquer 

leurs principes de fonctionnement en particulier la production ou la génération des radicaux 

hydroxyles pour leur application dans le traitement des milieux sujets à la pollution par les 

composés organiques persistants POPs, qui sont très toxiques et réfractaires. 

Mots clés: procédés d’oxydation avancée, oxydants, radicaux hydroxyles, composés 

organiques persistants. 
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L’industrialisation intensive qui a vu le jour au cours du dernier siècle a causé 

l’apparition dans l’environnement des polluants émergents réfractaires. Ces substances dites 

biorécalcitrantes peuvent entraîner une contamination chez les êtres vivants (USEPA, 1997) 

De plus, certains de ces composés sont reconnus pour leurs effets cancérigènes et mutagènes, 

ou leurs interférences avec le système hormonal des êtres vivants (perturbateurs 

endocriniens). Parmi eux, se trouvent des composés phénoliques, des antibiotiques, des 

organochlorés, des produits cosmétiques etc., lesquels sont à l’origine de nombreuses 

perturbations de la faune aquatique et constituent un risque pour la santé humaine (Auriol et 

al., 2007). 

Ces contaminants ; dits polluants émergents ; échappent pour la plupart aux traitements 

classiques. Leur présence dans l’environnement constitue un sujet de préoccupation majeur 

pour la plupart des agences environnementales des pays industrialisés (Canada, États-Unis et 

Communauté européenne) (Servos et al., 2005).  

Dans l’optique de leur élimination, des stratégies de traitement efficaces et écologiques 

ont été développées. Parmi elles, se trouve l’application des procédés d’oxydation avancée 

POAs. Ces technologies sont toutes basées sur la production d’entités radicalaires, 

notamment, les radicaux hydroxyles (OH
•
) qui sont des espèces oxydantes les plus puissantes 

que l’on puisse utiliser dans le domaine du traitement des eaux et des effluents industriels.  

Les radicaux hydroxyles peuvent oxyder un grand nombre de composés organiques avec une 

vitesse d’oxydation largement supérieure à celle de l’ozone (109 fois plus élevée) (Parsons, 

2004). Ce sont des espèces hautement actives susceptibles de réagir avec la quasi-totalité des 

molécules organiques, elles réagissent avec les doubles liaisons -C=C- et attaquent les 

noyaux aromatiques, composants majeurs des composés réfractaires (Gogate et Pandit, 2004).  

Ces POAs ont été appliqués dans plusieurs secteurs, pour le traitement des eaux de 

surface et souterraines (Parsons, 2004), pour l’élimination des odeurs et des composés 

organiques volatiles (Bhowmick et Semmens, 1994), la décoloration des eaux (Hsing et al., 

2007), la dégradation de produits phytosanitaires et pharmaceutiques (Ikehata et El-din, 

2006), le traitement des eaux de piscine (Parsons, 2004), la désinfection des eaux (Goncharuk 

et al., 2003), la production d’eau ultra pure (Parsons, 2004), le traitement des eaux usées 

industrielles (Martinez-Huitle et Ferro, 2006), le traitement de lixiviat d’enfouissement et 

pour le traitement de boues municipales (Flotron et al., 2003), etc.  

Ces techniques peuvent être employées soit comme technique de prétraitement oxydatif 

conduisant à des composés facilement biodégradables, soit comme méthode de traitement 

tertiaire pour l’élimination ou la minéralisation complète des polluants résiduels (Drogui et 

al., 2007). 

L’objectif de ce travail est de faire une synthèse sur la production des radicaux 

hydroxyles par les  procédés d’oxydation avancée (POAs) dans le traitement des sols, des 

eaux et des effluents, pour l’élimination des polluants réfractaires dans un contexte où les 

normes environnementales deviennent de plus en plus sévères. De manière plus spécifique, 

l’objectif  est de  comprendre les mécanismes réactionnels des POAs. 
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1.Procèdes d’oxydation chimique 

Les techniques d'oxydation chimique sont généralement appliquées lorsque les 

procédés biologiques sont plus au moins inefficaces. L'oxydation chimique est souvent 

appliquée pour le traitement des polluants non biodégradables et/ou toxiques et à de fortes 

concentrations (hydrocarbures lourds, HAPs, PCBs). Ils sont basés sur l'ajout d'un agent 

oxydant dans le milieu à traiter. 

A cet effet, des réactifs chimiques fortement oxydants sont utilisés pour dégrader 

jusqu’au stade de la minéralisation les composés organiques toxiques. Les agents oxydants 

généralement utilisés sont le chlore, l’ozone, le permanganate, l’hypochlorite de sodium et 

l’eau oxygénée (Gogate et Pandit, 2004; Robinson, 2001). 

D’autres oxydants tels le fluorure de xenon XeF et le difluorure d'oxygèneOF2 ne sont pas 

exploitables pour la dépollution de l’eau en raison de leur extrême réactivité, de leur nocivité 

sous formes réduites. Aussi, les oxydants à base d'halogène ne sont pas acceptables en tant 

qu‘oxydant, parce qu'ils peuvent former des organo-halogénés tels les trihalométhanes, 

composés très nocifs (Rook, 1974). 

Les réactifs à haut pouvoir d’oxydation à base d’oxygène, sans halogène et sans métal sont 

très attractifs s’ils répondent à certains critères d'exigence. Ils doivent être :  

 faciles à manipuler ;  

 non corrosifs ; 

 non toxique et n’induisent pas de pollution secondaire (Guivrach, 2004).  

On peut citer parmi ces oxydants, le radical hydroxyle (OH
•
), l'oxygène atomique (O), 

ozone (O3) et le peroxyde d'hydrogène (H2O2) (Hoeben, 2000; Guivarch, 2004). 

2. Procédés d’oxydation avancée 

Les procédés d’oxydation avancée (POAs) sont utilisés lorsque les techniques 

conventionnelles d’oxydation sont insuffisantes, lorsque la cinétique du procédé est lente ou 

lorsque les polluants sont réfractaires aux procédés d’oxydation chimique en solution aqueuse 

et/ou que leur oxydation conduit à la formation d’intermédiaires stables et plus toxiques que 

la molécule initiale. 

Les POAs ont été définis pour la première fois comme étant des procédés de traitement 

opérant à température et pression ambiantes conduisant à la formation, en quantité suffisante, 

d’oxydants très puissants : les radicaux hydroxyles (OH
•
) (Glaze et al., 1987; Andreozzi et 

al., 1999; Lopez et al., 2000; Oppenlander, 2003). 

Le développement des POAs pour le traitement des eaux contaminées par des 

matières organiques est une tentative de tirer avantage de la non sélectivité et de la rapidité 

des réactions radicalaires. Le principe commun de ces procédés est de générer directement 

dans le milieu (in situ) des intermédiaires radicalaires appelées radicaux libres très réactifs. 

Ces entités sont (Zhou et Smith, 2001) : 
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- Le radical hydroxyle OH
• 
le plus réactif ; 

- L’ion radical superoxyle O2
•-
 assez réactif ; 

- L’ion ozonide O3
•-
 peu réactif ; 

- Le radical hydroperoxyde HO2
•
peu réactif ; 

- Le radical HO3
•
:peu réactif. 

On peut distinguer différents procédés d’oxydation avancée, de nature physique ou basés : sur 

la photolyse, sur l’ozonation, sur la réaction de Fenton, sur l’utilisation de semi-conducteurs 

et sur les procédés électrochimiques. 

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

en oxydant, l’intensité de la lumière UV, le pH, la température, et de la composition du 

milieu. En effet, la présence de matières réductrices de nature organique et/ou inorganique 

affecte et retarde l’efficacité de ces procédés. Par ailleurs, la demande en oxydant 

augmente.Par exemple ; Staehelin et Hoigné (1982) déterminent des constantes de vitesse de 

réaction des carbonates et bicarbonates avec le radical hydroxyle de 1,5x10
7
 mol

-1
.L.s

-1
 et 

4,2x10
8
mol

-1
.L.s

-1
 respectivement. 

Ces procédés offrent de nombreux avantages dans la mesure où ils sont simples à 

mettre en œuvre, permettent une élimination rapide des polluants et sont efficaces pour le 

traitement des composés récalcitrants, toxiques et non biodégradables (Crini et al., 2007). 

3. Radicaux hydroxyles 

3.1. Caractéristique des OH
•
 

Le radical hydroxyle est parmi les espèces radicalaires hautement réactives caractérisé 

par une demi-vie de l’ordre de 10
-9

 sec (Oppenlander, 2003 ; Cheng Shao-An et al., 2003). 

Son potentiel d’oxydoréduction est de 2,81V en milieu acide à 25°C. 

Le radical hydroxyle est un acide faible, son pKa est égal à 11,9 dans le couple OH
•
/O

•-
, il se 

trouve sous forme de OH
•
à pH acide et neutre. Son absorption est maximale à 225 nm et son 

coefficient d’extinction molaire est de 540 L.mol
-
1.cm

-1
 à 188nm (Imamura et Hirao ,1979).  

Le radical hydroxyle (OH
•
) est composée d’un atome d’oxygène et d’hydrogène 

possédant un électron non apparié (électron célibataire) sur son orbital externe. Contrairement 

aux ions, les radicaux hydroxyles sont produits à partir d’une rupture homolytique d’une 

liaison covalente, c’est à-dire que les deux électrons mis en jeu lors de cette liaison sont 

également partagés, un électron pour chaque atome (Millet, 1992a,b). Cette caractéristique lui 

confère un caractère électrophile (Henze et al., 2002 ; Oppenlander, 2003). 

Le radical hydroxyle est capable de détruire la majorité des composés organiques et 

organométalliques jusqu’à leur minéralisation totale, c’est-à-dire leur transformation en CO2, 

H2O et ions métalliques. De part son caractère électrophile, il est très réactif vis-à-vis de 

nombreux composés organiques (constantes de vitesse de l’ordre de 10
6
 à 10

10
 mol

-1
.L.s

-1 

(Ross et Farhataziz, 1977)). Notamment, sa réaction avec les alcènes et les composés 

aromatiques est très rapide, les constantes de vitesse étant de l’ordre de 10
9
-10

10
 mol

-1
.L.s

-1
 

(Buxton et al., 1988 ; Haag et Yao, 1992). 
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La non sélectivité des OH
•
 (Oppenlander, 2003) doit être prise avec précaution. En 

effet, le radical OH
•
 est plus réactif envers les composés aromatiques et aliphatiques insaturés 

qu’envers les composés aliphatiques saturés (Tableau 1).  

Pour la même raison, la réactivité du radical OH
•
 augmente en présence de groupements 

donneurs d’électrons sur le substrat organique (–OH, –OR, amide,…) et diminue en présence 

de groupements accepteurs d’électrons (–C=O et –COOH) (Walling, 1975; Metelitsa, 1971).  

Tableau 1 :Constantes de vitesse de la réaction entre le radical OH
•  

et des composés organiquesen milieu aqueux (Buxton et al., 1988) 

Composés organiques K [OH
•
] (mol

-1
.L.s

-1
) 

Méthane 11×10
7 

Méthanol 97×10
7 

Méthylamine 420×10
7 

Butanol 4,6×10
9 

Benzène 7,8×10
9 

Chlorobenzène 5,5×10
9 

Nitrobenzène 3,9×10
9 

Toluène 7,8×10
9 

Phénol 14×10
9 

Acide benzoïque 4,3×10
9 

De nombreux paramètres influencent la réactivité, tels que la force des liaisons C-H, 

la stabilité du radical naissant, les facteurs statistiques (nombre de positions d’attaque 

possibles) ainsi que les effets stériques (Haddou, 2010). 

Dans le cas des alcanes, la réactivité est directement liée à la stabilité du radical formé: 

tertiaire > secondaire > primaire.  

Dans le cas des composés aromatiques, il est plus difficile de prévoir la réactivité. En effet, le 

radical OH
• 

peut réagir préférentiellement avec les substituants et les facteurs statistiques 

(nombre de positions d’attaque possibles) sont aussi très importants (Haddou, 2010). 

En pratique, les radicaux OH
•  

peuvent être consommés par des ions présents dans le 

milieu (eaux, sols) à traiter ou par les réactifs utilisés pour leur génération tels que H2O2, O3, 

Fe
2+

, Zn
2+

, Ag
+
, Na

+
, CO3

2-
, HCO3

-
, PO4

3-
, SO4

2-
, Cl

-
, Br

-
, I

-
 et NO2

-
 (Tableau 2). Ces 

réactions agissent négativement sur la production des radicaux selon Staehelin et Hoigne 

(1982). 
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Tableau 2: Réactions des radicaux OH
• 
affectant l’efficacité de l’oxydation radicalaire. 

N° Réactions k[OH•] (mol
-1

.L.s
-1

) Références 

A1 OH
• 
+ H2O2 → HO2

• 
+ H2O 2,7×10

7
 Crini et al., 2007 

A2 OH
• 
 + Fe

2+
→ OH

-
 + Fe

3+
 3,5×10

8
 Wang et Jin Xu, 2012 

A3 OH
• 
 + HO2

• 
 → H2O + O2 6,0×10

9
 Crini et al., 2007 

A4 OH
• 
+ O3 → HO2

• 
+ O2 2,0×10

9
 Crini et al., 2007 

A5 OH
• 
 + HCO3

-
 → HO

-
 + HCO3

•
 8,5×10

6
 Crini et al., 2007 

A6 OH
• 
 + CO3

2-
 → HO

-
 + CO3

•-
 3,9×10

8
 Crini et al., 2007 

A7 HO2
• 
 + O

• -
2 → HO2

-
 + O2 9,7×10

7
 Crittenden et al., 1999 

A8 OH
• 
 + HPO4

2-
 → HPO4

•-
 + OH

-
 1,5×10

5
 Crittenden et al., 1999 

A9 OH
• 
 + H2PO4

-
 → HPO4

• -
 + H2O 10

7
 Crittenden et al., 1999 

A10 OH
• 
 + Cl

-
 → HOCl

• -
 4,3×10

9
 Wang et Jin Xu, 2012 

A11 H
+
 + HOCl

-
 → Cl

• 
 + H2O 2,1×10

10
 Wang et Jin Xu, 2012 

A12 OH
• 
 + NO2

-
 → NO2

•
 + OH

- 
1,0×10

10
 Wang et Jin Xu, 2012 

A12 OH
• 
+ Br

-
 → Br

•
 + OH

-
 1,1×10

9
 Wang et Jin Xu, 2012 

A14 OH
• 
 + I2 → I

•
 +HOI 1,1×10

10
 Wang et Jin Xu, 2012 

3.2. Mécanismes d’oxydation par le radical hydroxyle  

En raison de son caractère oxydant fort, les radicaux OH
•
 sont responsables de 

l'oxydation de composés organiques principalement par : 

 Abstraction d'atome hydrogène des radicaux organiques R (déshydrogénation) : Ce 

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

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

à la rupture homolytique d’une liaison C-H (Sarria, 2003). 

RH + OH
•
 → R

•
 + H2O         (B1) 

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

peroxyde ROO
•
, initiant une séquence de réaction de dégradation oxydante 

conduisant à la minéralisation du composé RH (Buxton et al., 1988). 

R
•
 + O2→R

•
 + ROO

•
     (B2) 

ROO
•
 + n (OH

•
 /O2) → x CO2 + y H2O  (B3) 

 

 Addition électrophile sur une liaison non saturée (hydroxylation) : les radicaux 

hydroxyle attaquent les régions de forte densité électronique et s’additionnent 

donc sur les liaisons insaturées des composés aromatiques, des alcènes et des 

alcynes  

ArX + OH
•
→ HOArX

•
    (B4) 

HOArX
•
 + n (O2/ OH

•
) → HX + x CO2 + y H2O  (B5) 

 Transfert d’électron (réaction d’oxydoréduction) : ce phénomène conduit à 
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l’ionisation de la molécule. Ce mécanisme n’a d’intérêt que lorsque les 

réactions de déshydrogénation et d’hydroxylation sont inhibées par de multiples 

substitutions d’halogène ou un encombrement stérique. Ces réactions génèrent 

des radicaux organiques, qui par addition de dioxygène donneront des radicaux 

peroxyle, initiant en retour des réactions en chaîne de dégradation oxydative 

pour conduire à la minéralisation du composé de départ (Boossmann et al., 

1998) ; 

RX + OH
•
→ R

+•
 +OH

-
    (B6) 

RX
•+

 + n (O2/ OH
•
)→  HX + x CO2 + y H2O  (B7) 

Il faut toutefois noter la recombinaison radical-radical et une production des 

radicaux hydroperoxydes qui sont beaucoup moins réactifs et ne semblent pas 

contribuer à la dégradation oxydative des substrats organiques en présence d'un 

excès de H2O2 ; 

OH
•
 + OH

•
→  H2O2     (B8) 

OH
•
 + H2O2→  H2O+ HO

•
2    (A1) 

Dans ces mécanismes, des radicaux organiques se forment et peuvent par la suite 

réagir avec d’autres radicaux (réaction de terminaison) ou encore réagir avec un autre 

oxydant moléculaire en solution (réaction de propagation). L’activation initiale de l’oxydant 

moléculaire conduit à la génération de radicaux hydroxyles (réaction d’initiation).  

La réaction de propagation permet de générer de nouvelles espèces radicalaires (HO2
•
, O2

•-
, 

O
•
, etc.) qui participent également à l’oxydation des polluants. Cependant, ces espèces 

intermédiaires sont moins réactives que les radicaux hydroxyles. 

En outre, le radical OH
•
 est une espèce transitoire omniprésente dans la nature.  

Le transfert de ces processus naturels à des dimensions techniques industrielles 

nécessite des méthodes pour la production efficace des radicaux hydroxyles « libres » OH
•
 en 

concentration suffisante à partir de précurseurs appropriés. Le radical OH
•
 est l’oxydant le 

plus réactif après le fluor, (Legrini et al., 1993), les radicaux HO2
•
 et O2

•
, sont généralement 

moins réactifs que les OH
•
, (Djebbar et al., 2009). Les radicaux HO2

•
 et O2

•−
 peuvent réagir 

avec les composés organiques mais, à l’inverse du radical hydroxyle, ils présentent une 

moindre réactivité et une grande sélectivité vis-à-vis de leur oxydation (Bielski et al., 1985). 

4. Procédés générant des radicaux OH
•
 

Les radicaux OH
•
 peuvent être générés par de nombreuses technologies ou par 

plusieurs combinaisons, de l’ozone, du peroxyde d’oxygène, des irradiations UV, (Legrini et 

al., 1993; Bolton & Cater, 1994, Beltran et al., 1997; Beltran-Heredia et al., 2001), par un 

semi-conducteur comme TiO2, (Ollis et al., 1989; Pichat, 1994; Fox & Dulay, 1993, Serpone, 

1993), et aussi par les procédés combinant l‘ion ferreux et le H2O2 connus sous le nom de 

réactif de Fenton, (Ramirez et al., 2007).  
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La combinaison du réactif de Fenton et de l‘UV est connus sous le non photo-Fenton, 

Fe
2+

/H2O2/UV, (kajitvichyanukul & Suntronvipart, 2006, Ballesteros Martın et al., 2008). 

Lorsque le peroxyde d‘hydrogène et/ou les ions ferreux sont produits électrochimiquement, 

on parlera de procédé électro-Fenton, (Oppenlander, 2003; Guivarch, 2004; Songhu Yuan et 

al., 2006). Dans le cas de procédés photo-électrochimiques, une source lumineuse induit des 

réactions photo électrochimiques.  

 

Figure 1: Procédés d’oxydations producteurs des radicaux hydroxyles OH
•
, Sarria (2003) 

5. Procédés d’oxydation avancée de nature physique 

5.1. Sonochimie 

L’application des radiations ultrasons (US) dans le traitement des eaux usées a 

émergée comme une nouvelle technologie d’oxydation avancée pour la dégradation d’une 

grande variété de substances organiques, comme les composés aromatiques, les colorants et 

les composés phénoliques (Benatti et al., 2006; Molina et al., 2006). 

L’utilisation des ultrasons pour activer les réactions chimiques est de plus en plus 

étudiée. Lorsque les ondes acoustiques se propagent dans le milieu aqueux, elles vont 

transmettre aux molécules d’eau des mouvements vibratoires. Ces molécules vont osciller de 

part et d’autre de leurs positions d’équilibre. La propagation des ultrasons dans un liquide est 

accompagnée de la formation de bulles de cavitation. Ces bulles peuvent s’élargir 

soudainement puis disparaître violemment en relâchant une grande quantité d’énergie qui 

peut être exploitée pour favoriser une réaction chimique en fournissant la chaleur énorme 

(pyrolyse) ou en produisant les radicaux réactifs libres, et en augmentant la vitesse de 

transfert de masse dans un soluté (Iboukhoulef, 2014).  
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A l'intérieur de la bulle de cavitation, les molécules d'eau sont pyrolysés formant des 

radicaux OH
•
 et H

• 
dans la phase gazeuse de la réaction. Le substrat réagit avec OH

•
ou subit 

la pyrolyse.  

H2O → OH
•
 + H

•
    (C1) 

Dans la région interfaciale, une réaction semblable se produit mais dans une phase 

aqueuse, et la recombinaison des radicaux OH
•
 pour former H2O2.  

OH
•
 + OH

•
 → H2O2    (B8) 

En solution, un petit nombre de radicaux libres produits dans les cavités ou à 

l'interface peut se déplacer dans la phase liquide, et les réactions sont fondamentalement entre 

le substrat et OH
•
 ou H2O2. 

La sonolyse de l'eau peut être réalisée en présence de tout gaz (Wang et Jin Xu, 2012). 

À l’air libre, des activités sonochimiques sont améliorées parce que la dissociation thermique 

de la molécule d'oxygène peut se produire, menant à la génération de radicaux OH
•
selon les 

réactions : 

O2 →2O
•
     (C2) 

O
•
 + H2O→2OH

•
    (C3) 

O
•
 + H2 → OH

•
+ H

•
    (C4) 

O
•
 + HO2

•
→ OH

•
+ O2    (C5) 

O
•
 + H2O2 → OH

•
+ HO2

•
   (C6) 

H
•
 + O2 → HO2

•
    (C7)avec k = 2.0 × 10

10
 M

−1
s

−1
 

2HO2
•
→ H2O2 + O2    (C8)  avec k = 8.3 × 10

5
 M

−1
s

−1
 

O
•
 + O2 → O3     (C9) 

 L'oxygène peut également agir en tant qu'extracteur d'atome d'hydrogène supprimant 

la recombinaison de OH
•
et H

•
, et un autre agent oxydant HO2

•
 est en plus formé. D'ailleurs, 

un rendement plus grand de H2O2 et O3 a lieu comme illustré dans ces réactions. 

5.2. Radiolyse 

L’utilisation des radiations gamma pour éliminer la charge organique des eaux 

polluées est parmi les technologies innovantes des procédés d’oxydation avancée. 

L’utilisation des radiations gamma avec O3 ou H2O2, séparément ou en combinaison double 

ou triple, améliore la dégradation. Pour le cas du système O3/γ, les réactions produisant les 

radicaux hydroxyles par un rayonnement de forte énergie (rayon γ) exposé aux solutions à 

traiter.  La rupture résulte de l’excitation électronique de la molécule d’eau (H2O) ou du 

phénomène d’ionisation. Les composés organiques sont oxydés selon les réactions suivantes 

(Perkowski et Kos, 2003) : 

O3 + H2O   → H3O
+
 + OH

-
    (D1) 

H3O
+
 + OH

- 
→ 2 HO2

•
    (D2) 

HO2
•
 + O3 → OH

•
 + 2O2    (D3) 

RH + OH
•
 → R

•
 + H2O    (B1) 
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5.3. Plasma d’air humide 

Le terme plasma a été utilisé pour la première fois en 1928 par le physicien américain 

Langmuir pour décrire la région centrale d’une décharge électrique (Gaffour, 2011).  

Le plasma est défini comme un gaz neutre ionisé, il est constitué de particules en 

permanente interaction. Ces particules peuvent être des photons, des électrons, des anions, 

des cations, des atomes, des radicaux libres et des molécules excitées ou non (Clements et al., 

1985; Joshi et al., 1995). Les électrons et les photons sont généralement appelés des espèces « 

légères » au contraire des autres espèces appelées « lourdes ». Un plasma est donc un milieu 

qui résulte d’un apport d’énergie (bombardement électrique, rayonnement, décharge 

électrique, onde de choc, champ électromagnétique, énergie thermique ou ultrasonique…) à 

un gaz. 

Les plasmas sont des milieux complexes. Une analyse spectroscopique complète 

s’avère nécessaire pour identifier les espèces constituant le plasma. La spectrométrie 

d’émission est l’une des méthodes expérimentales utilisée pour déterminer ces espèces, leur 

nature et leur niveau énergétique. Les espèces présentes dans le plasma dépendent de la 

nature du gaz plasmagène. Dans le cas de l’air humide, ces espèces dérivent donc de N2, O2, 

et H2O. 

Des travaux de recherche (Joshi et al., 1995 ; Burlica et al., 2006 ) ont mis en 

évidence la présence d’ozone, d’oxydes d’azote et des radicaux NO
•
, OH

•
, et HO2

•
. Nous 

présentons ci-dessous quelques réactions chimiques envisageables dans le plasma d’air 

humide : 

Tableau 3 : Principales réactions se produisant dans le plasma d’air humide  

N° Réaction Références 

C1 H2O → OH
•
 + H

•
 Du et al., 2008 

E1 O2 + e
−
 →O

•
 + O

•
 + e

−
 Peyrous et al., 1989 ; Samaranayake et 

al.,2000 

E2 O
•
 + O2 →O3 Peyrous et al., 1989 ; Samaranayake et 

al.,2000 

E3 H
•
 + O3 → OH

•
 + O2 Du et al., 2008 

C7 H
•
 + O2 → HO2

•
 Du et al., 2008 

A4 OH
•
 + O3 →HO2

•
 + O2 Du et al., 2008 

E4 H2O + HO2
•
→ OH

•
+ H2O2 Joshi et al., 1995 

B8 2OH
•
 →H2O2 Du et al., 2008 

E5 N2 + e
−
 →N

•
 + N

•
 +e

−
 Lowke et al., 1995; Khelifa et al.. 2006 

E6 N + OH
•
 → NO + H

•
 Lowke et al., 1995; Khelifa et al.. 2006 

E8 NO + OH
•
  → HNO2 → H

+
 + NO2

−
 Lowke et al., 1995; Khelifa et al.. 2006 

E9 HNO2 + OH
•
 → NO2 + H2O Lowke et al., 1995; Khelifa et al.. 2006 

E10 NO2+ OH
•
 → HNO3 → H

+
 + NO3

−
 Lowke et al., 1995; Khelifa et al.. 2006 
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Au sein des plasmas on assiste à la formation d’espèces avec un fort potentiel 

d’oxydation qui leurs confère la possibilité d’oxyder et par conséquent de dégrader les 

composés organiques. Des études ont pu montrer que les radicaux OH
•
 sont présents dans le 

plasma d’air humide avec une densité plus importante que NO
•
 (Benstaali et al., 2002).  

Les radicaux hydroxyles ayant le plus haut potentiel d’oxydation sont responsable des 

propriétés oxydantes du plasma tandis que NO
•
 sont responsable du caractère acidifiant 

(Doubla et al., 2008). Cependant divers autres espèces chimiques à potentiel d’oxydation 

élevé, formées au sein du plasma (HO2
•
, H2O2, O3…) lui confèrent aussi un caractère 

fortement oxydant.  

L’ensemble des espèces actives formées vont diffuser du plasma vers la solution à 

traiter exposée au jet du plasma au niveau de l’interface plasma/solution et ainsi ils peuvent 

oxyder les polluants organiques présents dans cette solution. 

6. Procédés basés sur la photolyse 

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

seuls, soit combinés avec des systèmes oxydants, principalement le peroxyde d’hydrogène, 

l’ozone. 

6. 1. Irradiation UV 

La photolyse simple consiste en l’irradiation de la matrice par une intensité lumineuse 

de longueur d’onde judicieusement choisie, une lampe UV à vapeur de mercure à basse 

pression avec l'émission maximale de 254nm, qui est typiquement employée pour produire le 

rayonnement UV afin que l’énergie des photons puisse être absorbée dans le milieu, en 

particulier par les contaminants à dégrader. En effet, en raison de leur propriété à absorber la 

lumière UV, de nombreuses molécules sont, soit directement détruites par photolyse, soit 

activées par les photons.  

Ainsi, de nombreuses études ont montré que la photolyse était un procédé efficace 

pour le traitement de certains HAPs. En effet, de part leur caractère aromatique, les HAPs 

absorbent la lumière du soleil dans le visible et dans la région UV. Par la suite, ils peuvent 

être rapidement dégradés par photolyse. 

Le mécanisme réactionnel suit trois voies initiales de dégradation des HAPs : la 

première passe par un cation radicalaire, alors que les deux autres font intervenir l’oxygène, 

soit via l’oxygène singulet 
1
O2, soit via un radical hydroxyle généré dans le milieu. Pour 

chacune de ces voies, la première étape consiste en l’absorption d’un photon par la molécule 

de HAP pour donner : 

HAP(H) + hυ → HAP(H)*   (F1) 

 La molécule de HAP à l’état excité peut ensuite retourner à son état initial, en 

dissipant l’énergie de différentes manières, en particulier en transférant une partie de cette 
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énergie à d’autres molécules, par exemple l’oxygène moléculaire pour donner un oxygène 

singulet 
1
O2 : 

HAP(H)* + O2 → HAP(H)+ 
1
O2  (F2) 

 

Elle peut également, par un mécanisme de transfert d’électrons, générer un radical 

cation, l’électron libéré dans la solution pouvant alors être capté par un accepteur d’électrons, 

tel l’oxygène, donnant ainsi l’anion superoxyde O2
•−

 : 

HAP(H)*→HAP(H)
•+

+ e
-
aqueux   (F3) 

O2 + e
-
aqueux→ O2

•−
     (F4) 

Le radical cation formé peut réagir avec l’eau ou l’ion OH
−
 pour donner un radical 

alcool qui par la suite peut, soit réagir avec une molécule d’oxygène pour générer une 

quinone comme produit majoritairement stable, soit se polymériser en l’absence d’oxygène. 

HAP (H)
•+

 + H2O → HAP(H)
•
(OH) + H 

+
  (F5) 

HAP (H)
•
(OH) + O2 → HAP(H)(OH)(OO)

•
  (F6) 

HAP (H)
•
(OH) + HAP(H )

•
(OH) → dimère  (F7) 

La molécule de HAP dans son état initial peut aussi être attaquée par une molécule 

d’oxygène à l’état singulet pour former des peroxydes (et plus particulièrement des 

endoperoxydes) et des hydroxyperoxydes organiques : 

HAP(H)+
1
O2 → HAP(OOH)   (F8) 

HAP(H)+
1
O2 → (H)HAP(OO)  (F9) 

Ces produits peuvent ensuite se décomposer pour initier des réactions radicalaires, 

notamment grâce à la génération dans le milieu de radicaux hydroxyles. Ces radicaux OH
•
 

peuvent également être générés grâce aux anions superoxydes O2
•−

 précédemment formés, via 

la formation d’une molécule de H2O2 qui se décompose en deux OH
•
 sous l’effet des photons. 

La figure 2 suivante résume les mécanismes de réaction dans le cas d’un HAP. 
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Figure 2 : Schéma réactionnel de la photolyse des HAP dans une solution aqueuse  

en présence d’oxygène (Miller et Olejnik, 2001) 

6.2. Photolyse UV-V de l’eau (UV /H2O) 

L’eau absorbe la lumière à λ = 190 nm. L’air absorbant les photons en dessous de 

200nm et le vide étant nécessaire dans les spectrophotomètres de recherche  pour travailler 

dans cette région du spectre optique, « l’ultraviolet du vide (UV-V) » est le nom que l’on 

donne à la plage de longueurs d’ondes utilisée pour la photolyse de l’eau (Boyce, 1941; 

Samson, 1967); 

H2O → hυ = 190 nm → OH
•
 + H

•
   (F10) 

6. 3. Photolyse de H2O2 (UV / H2O2) 

Pour améliorer l’efficacité d’oxydation d’un traitement par photolyse, du peroxyde 

d’hydrogène (E° = 1.76 V/ESH à pH = 0) est ajouté au milieu (appelé souvent de photolyse 

combinée). En effet, il se produit alors une photolyse du peroxyde d’hydrogène, donnant lieu 

à la formation de radicaux hydroxyles. 

Des longueurs d’onde UV de 200 à 280nm provoquent la décomposition de H2O2, ce 

qui génère des radicaux hydroxyles par la rupture homolytique de la liaison O-O de la 

molécule, avec un rendement quantique de deux OH
•
 formés par photon absorbé (Legrini et 

al., 1993; Venkatadri et Peters, 1993) : 

H2O2 + hυ → 2OH
•
    (F11) 

Ce processus peut se produire naturellement (Catalkaya et Kargi,2007). Cette 

production efficace et rapide de radicaux OH
• 
permet d’initier des mécanismes radicalaires. 

Les principales réactions qui s’ensuivent sont les suivantes : 
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H2O2 ↔ HO
-
2 + H

+
    (F12) 

Le H2O2 est lui-même attaqué par les radicaux OH
•
 : 

OH
•
 + H2O2 → HO

•
2 + H2O   (A1) avec k = (2 – 3,8) x 10

7
 mol

-1
.L.s

-1
 

OH
•
 + HO

-
2  → O

•-
2 + H2O  (F13) 

Le radical hydropéroxyle (HO
•
2) est un oxydant beaucoup moins fort que le radical 

hydroxyle. 

2HO
•
2 → H2O2 + O2   (C8) avec k = 8,3 x 10

5
 mol

-1
.L.s

-1
 

2OH
•
 → H2O2    (B8) avec k = 5,3 x 10

9
mol

-1
.L.s

-1
 

HO
•
2 + OH

•
 → H2O + O2  (A3) avec k = 0,71 x 10

10
mol

-1
.L.s

-1
 

RH + OH
•
 → Produits   (F14) avec k = 10

7
 - 10

10
mol

-1
.L.s

-1
 

M + hυ → M *   (F15)  

M + OH
•
 → R

•
   (F16)  

R
•
 + O2 → ROO

•
   (F17) avec k = 10

8
 - 10

9
mol

-1
.L.s

-1
 

L’ensemble de ces réactions est illustré sur la figure 3. 

 

Figure 3: Principales réactions intervenant dans le système UV/H2O2 (Flotron, 2004) 

Dans un tel système, la voie de dégradation prédominante des contaminants 

organiques (en particulier des HAP) est l’oxydation par les radicaux OH
•
. Ainsi, la vitesse de 

l’oxydation chimique du contaminant est limitée par la formation des radicaux hydroxyles. 

Par conséquent, il est important d’opérer dans des conditions qui permettent une photolyse 

efficace du peroxyde d’hydrogène. 

Une augmentation de la concentration initiale en H2O2 et de l’intensité de la lumière 

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

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

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

peroxyde d’hydrogène en excès. De plus, le pH de l’eau à traiter doit être contrôlé pour éviter 
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la formation de précipités, susceptibles de réduire l’efficacité du rayonnement UV (Crissot, 

1996). 

L'inconvénient majeur du procédé est dû au faible coefficient d'extinction molaire de 

H2O2, qui est seulement de 18,6 M
-1

 cm
-1

 à 254 nm, seule une faible fraction par rapport à la 

lumière incidente est donc exploitée, en particulier dans les cas où les substrats organiques 

agissent comme des filtres internes. La vitesse de photolyse de H2O2 aqueuse est fonction du 

pH, elle augmente lorsque des conditions plus alcalines sont utilisées, (Legrini et al, 1993).  

Cela peut être dû principalement au plus fort coefficient d’absorption molaire de 

l'anion peroxyde HO2
-
, qui, à 254nm est de 240 M

-1
cm

-1
. Comme il n‘existe que peu de 

sources lumineuses suffisamment puissantes pour une application industrielle, la recherche 

dans le domaine UV est moins développée. Grâce au développement de lampes à excimère 

dans l‘UV telles que les lampes au Xénon qui émettent principalement à 172nm (Benoit 

Marquié et al., 1999) ainsi que d’autres types de lampes UV, des radicaux hydroxyles 

peuvent être produits lorsqu‘ils sont appliqués en photolyse (UV/H2O2). 

7. Procédés basés sur l’ozonation 

7.1. Ozonation simple 

L'ozone est un oxydant très sélectif avec un potentiels standard de 2,07 V/ENH à 

25°C, actuellement très utilisé dans le traitement et la purification de l'eau. 

L’oxydation de composés organiques par ozonation peut se faire (Hoigné et Bader, 

1978, 1979 et 1983) soit selon une oxydation directe par l’ozone moléculaire dissous en 

solution aqueuse, soit selon une oxydation indirecte par les radicaux hydroxyles, générés lors 

de la décomposition de l’ozone moléculaire. Les réactions directes par O3 sont hautement 

sélectives et relativement lentes (de l’ordre de la minute), alors que les réactions radicalaires 

sont extrêmement rapides (quelques microsecondes) et non sélectives. Ainsi, en raison du 

pouvoir oxydant très élevé des radicaux hydroxyles, une oxydation plus avancée est 

généralement observée par les mécanismes radicalaires. 

L’ozone est relativement instable dans l’eau et subit une décomposition assez rapide. 

Ainsi, à 20°C, le temps de demi-vie de l’ozone dans l’eau est d’environ 20-30 min (Wei, 

1986). Peleg (1976) a proposé les réactions suivantes pour rendre compte de la 

décomposition de l’ozone en solution aqueuse : 

Initiation:  O3 + H2O → O2+ 2OH
•
  (D1)

  
 

Propagation:  O3 + OH
• 
→ O2 + HO

• 
2  (A4)   

O3 + HO
• 

2→ 2O2 + OH
•
  (D3) 

OH
• 
 + OH

- 
→ O

•- 
+ H2O  (F18) 

O
•- 

  + O2  →   O3
•- 

   (F19) 

Termination:  2OH 
•
 → H2O2   (B8)    

OH
•
 + HO

•
2→ H2O + O2  (A3) 

2 HO
•
2→ H2O2+ O2   (C8) 

Où HO
•
2est en équilibre acido-basique avec O2

•−
 : 
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HO
•
2↔ O2

•−
 + H

+ 
   (F20) avec pKa=4,8

 

La décomposition de l’ozone est accélérée en milieu basique, avec trois réactions d’initiation 

possibles proposées (Tomiyasu et al., 1985 ; Staehelin et Hoigné, 1982) : 

O3 + OH
-
 → O3

•- 
 + OH

•
  (F21) 

O3 + OH
- 
→ HO2

−
 + O2  (F22) 

O3 + OH
-  

→ O2
•−

 + HO
•
2  (F23) 

Des études complémentaires ont permis de considérer la seconde réaction(F22) 

comme étant la plus vraisemblable en solution aqueuse (Tomiyasu et al., 1985 ; Staehelin et 

Hoigné, 1982). Les réactions intervenant dans la décomposition de l’ozone dans l’eau 

peuvent donc être écrites comme suit, en tenant compte du pH de la solution considérée (Von 

Gunten, 2003) : 

O3 + OH 
−
 → HO2

−
 + O2   (F22) avec k = 70 mol

-1
.L.s

-1
 

O3 + HO2
−
 → OH

•
 + O2

•−
 +O2  (F24) avec k = 2,8 x 10

6
 mol

-1
.L.s

-1
 

O3 + O2
•−

 → O3
•−

 + O2  (F25) avec k = 1,6 x 10
9
 mol

-1
.L.s

-1
 

O3 + OH
•
 → HO2

•
 + O2  (A4) avec k = 10

8
-2 x 10

9
 mol

-1
.L.s

-1 

En milieu de pH ≤ 8 : 

O3
•− 

+ H
+
↔  HO3

•
   (F26) 

Avec kdirect= 5 x 10
10

 mol
-1

.L.s
-1

 et kindirect = 3,3 x 10
2
 s

-1
. 

HO3
•
→ OH

•
 + O2   (F27) avec k = 1,4 x 10

5
 s

-1
 

En milieu de pH ≥ 8 : 

O3
•−   

↔  O
•−

+ O2   (F28) 

Avec kdirect = 2,1 x 10
3
 s

-1
 et kindirect = 3,3 x 10

9
 s

-1
. 

O
•−

 + H2O → OH
•
 + OH

-
  (F29) avec k = 10

8
 s

-1
 

La phase d’initiation conduit à la formation d’espèces radicalaires, en particulier le 

radical hydroxyle, susceptibles ensuite d’accélérer la décomposition de l’ozone par des 

réactions de propagation. Ces radicaux peuvent également réagir avec des substrats 

organiques et/ou inorganiques présents dans le milieu (Hoigné et Bader, 1976). 
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Figure 4: Voies d’oxydation d’un substrat S par ozonation (Flotron, 2004). 

 

Figure 5: Mécanismes mis en jeu lors de l’oxydation d’un composé organique M par 

ozonation enmilieu pH ≤8 (d’après Glaze, 1986).  

S : « scavenger », composé consommant les radicaux hydroxyles ; 

P : « promoter », composé accélérant la décomposition de l’ozone. 
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7. 2. Peroxonation (O3 / H2O2) 

La décomposition de l’ozone dans l’eau est accélérée en présence de HO2
−
, base 

conjuguée du peroxyde d’hydrogène qui facilite la formation des radicaux dans le milieu. 

Pour cette raison, le couplage O3/H2O2, plus souvent cité sous le nom de procédé Peroxone, 

est très utilisé dans le traitement des eaux.  

L’accélération de la décomposition de l’ozone dans l’eau par H2O2 a été initialement 

observée par Weiss (1935). Les travaux de Taube et Bray (1940) montrant une réaction lente 

en milieu acide (i.e. pH 2), alliés à ceux de Staehelin et Hoigné (1982) faisant état d’une 

accélération de cette réaction au-delà de pH 5, ont permis d’en déduire que seule la forme 

ionisée de H2O2 permet la décomposition de l’ozone, et de proposer les réactions suivantes : 

 H2O2→ HO2
− 

+ H
+
    (F30)avec pKa = 11,6  

 O3 + HO2
− 

 → OH
•
 + O2

•−
 + O2  (F24) avec k = 2,8 x 10

6
 mol

-1
.L.s

-1
 

 O3 + O2
•−

→ O3
•−

 + O2    (F25) avec k = 1,6 x 10
9
mol

-1
.L.s

-1
 

 O3
•−

+ H2O → OH
•
 + OH 

−
 + O2  (F31) 

Il s’ensuit la réaction bilan : 

  H2O2 + 2O3 → 2OH
•
 + 3O2  (F32) 

 

Figure 6: Mécanismes mis en jeu lors de l’oxydation d’un composé organique M par 

O3/H2O2 (d’après Glaze, 1986). 
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7.3. Photolyse de l’ozone (O3 / UV) 

Le procédé O3/UV, largement utilisé dans la production des eaux potables pour 

éliminer des polluants organiques toxiques et réfractaires, il est aussi utilisé pour la 

destruction des bactéries et des virus. 

L‘ozone réagit très lentement avec beaucoup de polluants, (Reisz et al., 2003). Pour 

surpasser ses difficultés, l’ozone est activé ou couplé par la combinaison avec: H2O2, 

O3/H2O2, (Safarazadeh-Amiri, 2002), avec H2O2/UV, O3/H2O2/UV, (Beltran et al., 1997; 

Esplugas et al., 2002), O3/ Fe
3+

/UV, (Contreras et al., 2001).Ce procédé est plus complexe 

parce que les radicaux OH
• 

sont produits en solution aqueuse à travers différents chemins 

réactionnels. 

Des études ont montré que pour améliorer la réactivité de l’ozone vis-à-vis des 

composés organiques, on peut soit augmenter le pH du milieu soit irradier l’ozone sous UV à 

254 nm. L’objectif recherché dans tous les cas consiste à produire d’avantage des radicaux 

hydroxyles lesquels sont moins sélectifs. 

Le mécanisme réactionnel se fait en deux étapes (Flotron, 2004). Tout d’abord, il y a 

homolyse de l’ozone induite par la lumière pour donner un atome d’oxygène à l’état excité : 

  O3 + hυ → O(
1
D)+ O2  (F32) 

Celui-ci, en solution aqueuse, réagit alors avec une molécule d’eau pour former du 

peroxyde d’hydrogène (en phase gazeuse, la réaction de l’atome d’oxygène avec l’eau donne 

directement des radicaux hydroxyles) : 

  O(
1
D)+ H2O → H2O2   (F33) 

Les radicaux hydroxyles peuvent ensuite être générés, soit par décomposition de 

l’ozone en présence de HO2
−
, soit par photolyse de H2O2: 

  O3 + HO2
−
 → OH

•
 + O2

•−
 + O2  (F24) 

  H2O2 + hυ → 2OH
•
    (F11) 
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Figure 7 : Mécanismes mis en jeu lors de l’oxydation d’un composé organique M par O3/UV 

(Glaze, 1986). 

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

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

une meilleure décomposition de l’ozone que les deux procédés précédents, d’où une 

meilleure génération des radicaux, en particulier du radical hydroxyle Ce procédé combine en 

effet plusieurs voies de formation des radicaux hydroxyles, et offre de ce fait de plus larges 

applications. Dans ce système, l’irradiation à 254nm permet à la fois la photolyse de H2O2 et 

de l’ozone (Boyce, 1941).  

Le peroxyde d’hydrogène H2O2 et la lumière UV sont utilisés pour activer l’ozone 

dans des eaux à pH neutre, faisant de l’ozonation un procédé d’oxydation avancé. Le 

coefficient d’absorption molaire de l’ozone (Ԑ254 nm = 3 600 L mol
-1

 cm
-1

) est beaucoup plus 

élevé que celui de H2O2 (Ԑ254 nm = 18,6 L mol
-1

 cm
-1

), ce qui permet de réduire l’effet de 

filtres internes provoqués par des composés tels que les aromatiques par rapport au système 

H2O2/UV (Hammami, 2008). 

8. Procédés basés sur le réactif de Fenton 

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

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

expérimentée avant la fin des années 1960. La réaction de système Fenton classique est basée 



31 

La génération des radicaux hydroxyles  

 

 

sur la production des radicaux hydroxyles  à partir de la décomposition du peroxyde 

d’hydrogène catalysée par des sels ferreux. D’autres systèmes Fenton ont été développés ces 

dernières années pour améliorer les performances de ce procédé, et réduire le coût 

d’utilisation dans certains cas. Il s’agit des procédés photo-Fenton et électro-Fenton. 

8.1.Procédés Fenton 

8.1.1. Historique 

En avril 1876, Fenton décrit la formation d’un composé coloré obtenu après avoir 

mélangé de l’acide tartrique avec du peroxyde d’hydrogène et du fer ferreux en faible 

concentration. Il note par ailleurs que l’ajout de fer ferrique à la place de fer ferreux ne 

conduit à aucun composé coloré. Cette coloration était due à un complexe entre le fer et un 

produit d’oxydation de l’acide tartrique.  

En 1894, Fenton établit la formule moléculaire de ce produit d’oxydation, et en déduit sa 

structure deux années plus tard. Par la suite, une étude a montré que le mélange H2O2 et sel 

ferreux (le réactif de Fenton) pouvait efficacement oxyder une large variété de substrats 

organiques.    

Toutefois, Fenton ne fut pas en mesure de proposer d’étapes réactionnelles, ses travaux étant 

antérieurs à la découverte des électrons comme entités chimiques qui eut lieu vers 1904. 

Quarante ans plus tard et cinq ans après la mort de Fenton, des expériences réalisées par 

Haber et Weiss (1934) ont établi que l’espèce oxydante à pH < 3 était le radical hydroxyle 

OH
•
. Par la suite, la présence du radical hydroxyle OH

•
 a été directement observée par 

spectroscopie de résonance de spin électronique (Lai et Piette, 1979).  

En milieu neutre, Bray et Gorin (1932) ont rapporté la formation de l’ion ferryle 

FeO
2+

 comme espèce oxydante. En fait, l’existence de l’une ou l’autre de ces deux espèces 

oxydantes a été jusqu’à nos jours très controversée, même si l’hypothèse de la formation de 

OH
•
est la plus communément admise. 

8.1.2. Mécanismes des réactions de Fenton 

Le Tableau 4rassemble les principales réactions susceptibles de se produire en milieu 

aqueux en présence de réactif de Fenton et en l’absence de tout substrat organique, 

considérées communes aux différents systèmes de Fenton. Par souci de simplification, les 

espèces du fer libre en solution sont notées Fe
2+

 et Fe
3+

, sans faire apparaître les molécules 

d’eau hydratant ces ions (i.e. [Fe
II
(H2O)6]

2+
 et [Fe

III
(H2O)6]

3+
 ) (Flotron, 2004). 
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Tableau 4 : Les principales réactions intervenant dans les systèmes Fenton et les constantes 

de vitesse k en l’absence de substrat organique. 

N° réaction k (mol
-1

.L.s
-1

) Références 

G1 Fe
2+

 + H2O2 → Fe
3+

 + OH
-
 + OH

•
 55-76 De Laat et al, 2004 ; Walling, 

1975 

G2 Fe
3+

 + H2O2 → Fe
2+

 + HO2
•
 + H

+
 0,01 Walling et Goosen, 1973 

G3 Fe
2+

 + H2O2 → FeO
2+ 

+ H2O - Lopez-Cueto et al., 2003 

G4 FeO
2+ 

+ H2O2 → Fe
2+

 + H2O + O2 - Lopez-Cueto et al., 2003 

A1 OH
•
 + H2O2 → HO2

•
 + H2O (2-3,8) x 10

7
 Buxton et al., 1988 

G5 HO2
•
 → O

•
2

- 
 + H

+
 1,58 x 10

5
 s

-1
 Bielski et al., 1985 

G6 O
•
2
-
 + H

+ 
→ HO2

•
 5 x 10

10
 Bielski et al., 1985 

A2 OH
• 
 + Fe

2+
 → Fe

3+
 + OH

-
 4,3 x 10

8
 Buxton et al., 1988 

G7 HO2
•
 + Fe

2+
 +H

+
 → H2O2 + Fe

3+
 1,2 x 10

6
 Bielski et al., 1985 

G8 HO2
•
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2 + H

+
 3,6 x 10

5
 Bielski et al., 1985 

G9 O
•
2
-
 + Fe

2+
 +2H

+
 → H2O2 + Fe

3+
 1 x 10

7
 Rush et Bielski, 1985 

G10 O
•
2
-
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2 5 x 10

7
 Rothschild et Allen, 1958 

B8 2 OH
•
 → H2O2 5,3 x 10

9
 Walling, 1975 

C8 HO2
•
 + HO2

•
 → H2O2 + O2 8,3 x 10

5
 Bielski et al., 1985 

G11 O
•
2

-
 + O

•
2
-
 +2H

+
 → H2O2 + O2 <0,35 Bielski et al., 1985 

A3 OH
•
 + HO2

•
 → H2O + O2 0,71 x 10

10
 Bielski et al., 1985 

G12 OH
•
 + O

•
2
-
 → OH

-
 + O2 1 x 10

10
 Bielski et al., 1985 

G13 HO2
•
+ O

•
2
-
 +H

+
 → H2O2 + O2 9,7 x 10

7
 Bielski et al., 1985 

G14 HO2
•
 + H2O2  → H2O + O2+ OH

•
 0,5 Bielski et al., 1985 

G15 O
•
2
-
 + H2O2  → OH

-
 + OH

•
 + O2 0,13-2,25 Bielski et al., 1985 ; Ferradini 

et al., 1978 

G16 Fe
2+

 +O2  → Fe
3+

 +O2
-
 - Gallard, 1998 

 La réaction (G1) est souvent appelée « réaction de Fenton », puisqu’elle se produit dès 

que les réactifs ; fer ferreux et peroxyde d’hydrogène sont mis en présence. Cette réaction 

met en évidence la formation de radicaux hydroxyles OH
•
 dans le milieu. Toutefois, certains 

travaux font état d’un autre intermédiaire réactionnel, l’ion ferryle FeO
2+

, formé d’après la 

réaction (G3) (Bray et Gorin, 1932 ; Lopez-Cueto et al., 2003). Ces réactions sont plus ou 

moins prédominantes selon les conditions du milieu.  

Le pH a une influence très importante, car il modifie la constante de vitesse de 

certaines réactions, du fait de la protonation ou de la dissociation des espèces. Ainsi, le fer 

ferrique est susceptible de s’hydrolyser en milieu aqueux de la manière suivante (Gallard, 

1998) : 

 Fe
2+

 + H2O → [Fe OH]
+
 + H

+
   (G17) 

 Fe
2+

 + 2H2O → [Fe(OH)2] + 2H
+
   (G18) 

 Fe
2+

+ 3H2O → [Fe(OH)3]
-
 + 3H

+
   (G19) 

 Fe
2+

+ 4H2O → [Fe(OH)4]
2-

 + 4H
+
   (G20) 
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En milieu acide, la forme Fe
2+

 est très largement prépondérante. En revanche, en 

milieu neutre ou légèrement basique, [Fe(OH)]
+
 et [Fe(OH)2] deviennent non négligeables, 

avec formation d’un précipité de fer [Fe(OH)2] solide à partir de pH égal à 8. La forme sous 

laquelle se trouve le fer en solution est importante, car elle conditionne la vitesse des 

réactions impliquant le fer. Ainsi, il a pu être montré que la forme [Fe(OH)]
+
 réagit plus 

rapidement que Fe
2+

 (i.e. oxydation par H2O2 ou par O2) (Gallard, 1998). Aussi est-il 

nécessaire d’étudier le système Fenton à différents pH, afin de considérer les réactions 

prépondérantes à chaque fois. 

8.1.2.1. Le système Fenton en milieu acide (pH 2-3) 

La réaction de Fenton (réaction G1) en solution aqueuse est basée sur la 

décomposition du peroxyde d’hydrogène en présence d’ions ferreux pour produire un radical 

hydroxyle, ce dernier constituant l’espèce oxydante prédominante (pour OH
•
/H2O ; E°=2,81V 

par rapport à l’électrode normale à hydrogène, à 25°C et en milieu acide, alors que pour 

H2O2/H2O ;E° = 1,76 V, pour HO2
•
/H2O2 ; E° = 1,44 V et pour Fe

3+
/Fe

2+
 ; E° = 0,77 V, dans 

les mêmes conditions). 

  Fe
2+

 + H2O2 → Fe
3+

 + OH
-
 + OH

•
   (G1) 

En milieu très acide, cette réaction peut s’écrire sous la forme suivante : 

  Fe
2+

 + H2O2 + H
+
→ Fe

3+
 + H2O + OH

•
  (G1’) 

 Dans leur étude sur la décomposition du peroxyde d’hydrogène par des sels de fer, 

Haber et Weiss (1934) ont observé qu’en présence d’un excès de H2O2 par rapport au fer, le 

peroxyde d’hydrogène se décomposait, générant davantage d’oxygène moléculaire que de fer 

ferrique formé. Pour expliquer cela, ils ont suggéré deux réactions intermédiaires qui 

contribuent à maintenir la réaction en chaîne en milieu acide (souvent appelées « cycle de 

Haber-Weiss ») : 

  OH
•
+ H2O2 → H2O + HO

•
2    (A1) 

  HO2
•
 + H2O2→ H2O + O2+ OH

•
  (G14) 

Le radical HO2
•
 est en fait l’acide conjugué du radical superoxyde O2

•− 
(pKa = 4,8) 

(Bielski, 1978 ; Bielski et al., 1985). 

Dans les années suivantes, la première réaction du cycle de Haber-Weiss a été 

confirmée dans les systèmes pour lesquels un excès de peroxyde d’hydrogène est présent par 

rapport au fer. En revanche, la deuxième réaction (souvent appelée « réaction de Haber-

Weiss ») a été démontrée trop lente pour représenter une voie efficace capable de maintenir la 

réaction en chaîne. En effet, Koppenol et al. (1978) ont montré que la réaction du peroxyde 

d’hydrogène avec HO2
•
 ou O2

•−
 était trop lente pour être une source efficace en radicaux 

hydroxyles, résultat confirmé par Czapski et Ilan (1978) qui ont montré que la réaction G14 

était un processus extrêmement lent en milieux aqueux (kG14<10 mol
-1

.L.s
-1

). Les résultats de 

Bielski et al. (1985) et Ferradini et al. (1978) confirment cela, avec des constantes de vitesse 
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estimées à 0,5 et 2,25 mol
-1

.L.s
-1

  pour les réactions G14 en milieu acide fort et G15 en milieu 

légèrement acide ou neutre, respectivement. 

Il était donc nécessaire de faire intervenir une autre réaction pour expliquer la 

formation d’oxygène observée dans les expérimentations réalisées. En fait, la réduction du 

radical HO2
•
 par le fer ferrique a été proposée comme source d’oxygène en milieu très acide 

(réaction G8) (Barb et al., 1951a). 

  HO2
•
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2 + H

+
  (G8) 

Ainsi, en sommant les réactions G1 et G8, on retrouve la réaction G14 proposée 

précédemment. 

De manière générale, en milieu acide, les principales réactions se produisant en 

présence de fer(II) et de peroxyde d’hydrogène sont les suivantes (Metelitsa, 1971) : 

  Fe
2+

 + H2O2 → Fe
3+

 + OH
-
 + OH

•
   (G1) 

  Fe
3+

 + H2O2 → Fe
2+

 + HO2
•
 + H

+
   (G2) 

  OH
•
 + Fe

2+
 → Fe

3+
 + OH

-
    (A2) 

  
OH

•  
+ H2O2 → HO2

•
 + H2O     (A1) 

  HO2
•
 + Fe

2+
 +H

+
 → H2O2 + Fe

3+
   (G7) 

  HO2
•
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2 + H

+
   (G8) 

Il apparaît ainsi que le peroxyde d’hydrogène agit comme un amphotère d’oxydo-

réduction, en oxydant d’une part le fer ferreux (réaction G1), et en réduisant d’autre part le 

fer ferrique (réaction G2). 

Des variantes du système Fenton existent dans lesquelles l’ion ferreux est remplacé 

par d’autres métaux à de faibles états d’oxydation (i.e. réducteurs), tels que Mn
2+

, Cu
2+

 ou 

Ti
3+

 (Wardman et Candeias, 1996 ; Croft et al., 1992). Dans certains cas, un effet de synergie 

a pu être mis en évidence, en particulier pour le cuivre et le manganèse (Gallard, 1998).  

De même, des oxydants autres que H2O2 peuvent être mis en œuvre, comme par 

exemple l’acide hypochloreux HOCl (Wardman et Candeias, 1996). Aussi est-il possible 

d’écrire la réaction de Fenton dans le cas général de la manière suivante : 

 Métal réduit + Oxydant → Métal oxydé + Oxydant plus puissant 

La durée de vie des radicaux hydroxyles OH
•
 est déterminée par leurs réactions avec 

les composés cibles et ceux qui les consomment, en particulier les réactifs eux-mêmes, c’est-

à- dire le peroxyde d’hydrogène et l’ion ferreux ; une augmentation de la concentration en 

Fe
2+

 accélère la cinétique de la réaction sans influencer le rendement. Une augmentation de la 

concentration en H2O2 entraîne une augmentation de l’efficacité de dégradation sans 

influencer la cinétique (Pignatello, 1992). Une augmentation de concentration des deux 

réactifs peut donc entraîner une dégradation optimale avec une cinétique rapide. Cependant, 

un excès de réactif peut aussi devenir un facteur limitant car Fe(II) et H2O2 se comportent 

dans ce cas comme des pièges à radicaux OH
•
 formés, et donc inhiber l’oxydation des 
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polluants cibles (Pignatello, 1992). Il est donc important de considérer les concentrations 

initiales respectives en fer(II) et en peroxyde d’hydrogène, afin de comprendre les réactions 

susceptibles d’être prépondérantes. 

8.1.2.2. Le système Fenton en milieu acide dilué (pH>3,5) ou neutre 

Si, à de faibles pH, il n’y a aucun doute sur le fait que la réduction du peroxyde 

d’hydrogène par Fe
2+

 génère des radicaux hydroxyles, les réactions se produisant en milieu 

acide dilué ou neutre sont davantage controversées. Ainsi, la possibilité qu’une espèce du 

fer(IV) (l’ion ferryle FeO
2+

) soit formée en tant que principale espèce oxydante a été 

proposée (Koppenol et Liebman, 1984 ; Bray et Gorin, 1932) : 

  Fe
2+

 + H2O2 → FeO
2+ 

+ H2O    (G3) 

L’espèce oxydante formée réagit ensuite, de manière analogue à celle du radical hydroxyle 

(Lopez-Cueto et al., 2003) : 

  FeO
2+

 + Fe
2+

 + 2H
+ 

→ 2Fe
3+

 H2O   (G21) 

 FeO
2+

 + H2O2→ Fe
2+

 +H2O+O2   (G4) 

Cependant, des études plus récentes ont confirmé la formation de radicaux OH
•
 à pH 

neutre par spectroscopie de résonance de spin électronique. En effet, Croft et al. (1992) ont 

conclu que l’intermédiaire final généré à pH neutre dans leurs conditions expérimentales (le 

plus souvent avec [H2O2]0>[Fe(II)]0) était effectivement le radical libre hydroxyle. Dans leurs 

expériences, le fer ferreux était complexé initialement avec divers chelatants, tel que 

l’éthylène diamine tétraacétate (EDTA). En considérant la formation de radicaux hydroxyles 

comme espèces oxydantes dans le milieu, la seconde réaction du « cycle de Haber-Weiss » 

précédemment évoquée peut s’écrire des manières suivantes en milieu acide dilué (G14) ou 

neutre (G15) : 

  HO2
•
 + H2O2  → H2O + O2+ OH

•
   (G14) 

  O
•
2
-
 + H2O2  → OH

-
 + OH

• 
+ O2   (G15) 

 La réaction (G15) est analogue à la réaction (G14) et tient compte de la présence dans 

le milieu du radical superoxyde, forme basique du radical HO2
•
, le pKa du couple acido-

basique étant de 4,8 (Ferradini et al., 1978). En milieu acide dilué ou neutre, il y a en effet 

présence simultanée des deux espèces acido-basiques.  

 De la même manière, dans le système de réactions proposé par Barb et al. (1951b), les 

réactions G8 et G10 peuvent être avancées en milieu acide dilué ou neutre pour expliquer la 

formation d’oxygène dans la solution à la place de la réaction de Haber-Weiss : 

  HO2
•
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2 + H

+
   (G8) 

 O
•
2
-
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2    (G10) 
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Ainsi, en sommant les réactions G1 – G10, on retrouve la réaction G15 proposée 

précédemment. La réactivité de O2
•−

 dépend grandement de la nature du solvant (Aust et al., 

1985). En effet, O2
•−

 est beaucoup plus réactif dans des solvants aprotiques qu’en solutions 

aqueuses. Dans un milieu aprotique, c’est un bon nucléophile et réducteur, et il réagit avec de 

nombreux composés. En milieu aqueux, au contraire, O2
•−

est considérablement moins réactif, 

sa réaction prédominante étant sa dismutation en H2O2 et O2 (réactions C8, G11 et G13) 

  HO2
•
 + HO2

•
 → H2O2 + O2   (C8) 

  HO2
•
+ O

•
2
-
 +H

+
 → H2O2 + O2  (G13) 

 O
•
2
-
 + O

•
2
-
 +2H

+
 → H2O2 + O2  (G11) 

Les constantes de vitesse du second ordre pour les réactions C8, G11 et G13 sont 

respectivement de 8,3x10
5
, 9,7x10

7
 et < 0,35 mol

-1
.L.s

-1
 (Aust et al., 1985). La vitesse de 

dismutation est donc fortement dépendante du pH et est beaucoup plus rapide à pH 4,8 (i.e. 

valeur du pKa de dissociation de HO2
•
), où la réaction G13 est prépondérante. Cependant, 

dans des solvants protiques, O2
•−

peut réagir comme un réducteur envers de nombreux 

complexes du fer(III) et comme un oxydant envers les mêmes complexes du fer(II). Ainsi, en 

solutions aqueuses, O2
•−

est considérablement plus réactif avec des métaux qu’avec des 

substances organiques, et même des traces de métaux peuvent efficacement catalyser les 

réactions. On peut donc réécrire les principales réactions du système Fenton en milieu acide 

dilué ou neutre, en prenant en compte la présence possible de O2
•−

: 

  Fe
2+

 + H2O2 → Fe
3+

 + OH
-
 + OH

•
   (G1) 

 Fe
3+

 + H2O2 → Fe
2+

 + HO2
•
 + H

+
   (G2) 

 
OH

•
+ Fe

2+
 → Fe

3+
 + OH

-    
(A2) 

  
OH

•
+ H2O2 → HO2

•
 + H2O    (A1) 

 HO2
•
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2 + H

+   
(G8) 

 O
•
2
-
 + Fe

3+
 → Fe

2+
 + O2    (G10) 

 HO2
•
 + Fe

2+
 +H

+
 → H2O2 + Fe

3+   
(G7) 

 
OH

•
 + HO2

•
 → H2O + O2    (A3) 

 
OH

•
 + O

•
2
-
 → OH

-
 + O2    (G12) 

  2 OH
•
 → H2O2     (B8) 

Récemment, l’étude de l’oxydation de composés organiques à pH>3 en présence d’un 

excès de fer ferreux ([Fe
2+

]0 / [H2O2]0> 2) a permis de montrer que la réaction initiale de 

H2O2 avec le fer(II) (formes Fe
2+

 ou [Fe(OH)
+
]) ne conduirait pas directement à la production 

de radicaux hydroxyles. En réalité, elle conduirait à la formation d’un intermédiaire 

réactionnel (Gallard, 1998). Celui-ci donnerait ensuite soit des radicaux hydroxyles (réaction 

favorisée en milieu acide), soit un nouvel intermédiaire réactionnel, capable d’oxyder le 

fer(II) en fer(III) sans générer de radicaux. Comme précédemment en milieu acide, le 

système Fenton peut être simplifié selon les concentrations initiales respectives en Fe
2+

 et 

H2O2. Toutefois, en milieu neutre, il faut tenir compte des espèces majoritaires du fer 

présentes en solution. 
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8.2. Procédés Photo-Fenton (Fe
2+

/H2O2/UV) 

Le Photo-Fenton, extension du processus de Fenton, est préféré parmi les autres POA, 

car il atteint des rendements de réaction élevée avec des coûts de traitement faible, surtout en 

raison de la possibilité d'une utilisation plus efficace de la lumière solaire comme source de 

photons.  

 L’irradiation UV d’un système Fenton favorise la régénération du fer(II) à partir du 

fer(III). C’est pourquoi, dans certains cas, le système de Fenton classique (i.e. Fe
2+

/H2O2) est 

mis en œuvre en présence de rayonnements UV. Plus souvent, le fer(II) initial est remplacé 

par du fer(III) en quantités catalytiques. L’irradiation UV (λ > 300 nm) d’un tel système (i.e. 

Fe
3+

/H2O2/UV) permet de générer in situ le fer(II), qui réagit alors de suite avec le peroxyde 

d’hydrogène pour produire des radicaux hydroxyles, régénérant ainsi le fer(III) dans le 

milieu. On parle dans ce cas de procédé photo-Fenton (Foil et al., 2003). Ce système présente 

l’avantage de limiter les réactions de compétition qui consomment des radicaux et du 

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

acide :  

  Fe
3+

 + H2O2 → Fe(OOH)
2+

 + H
+
   (G22) 

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

peroxyde d’hydrogène présent, permet la production de radicaux hydroxyles selon les 

réactions : 

  Fe(OOH)
2+

 + hυ → Fe
2+

 + HO2
 •
   (G23) 

  Fe
2+

 +H2O2→Fe
3+

+ OH
-
 + OH

•
   (G1) 

Parallèlement, une partie de H2O2 peut se photolyse pour générer également des OH
•
dans la 

solution:  

 H2O2+ hυ → 2OH
•
     (F11)

 
 

La formation de radicaux OH
• 
 par réduction des ions Fe

3+
 est considérée comme négligeable 

comparée aux deux réactions précédents, (Peternel et al., 2007) 

 Fe
3+

+  H2O + hυ → Fe
2+

 + OH
•
 +  H

+
  (G24)

 
 

 Lorsque le pH de la solution augmente (milieu faiblement acide), le fer(III) 

s’hydrolyse pour donner principalement Fe(OH)
2+

,(entre pH 2,5 et 5 environ) (Feng et 

Nansheng, 2000). De la même manière, celui-ci assure la formation de fer(II) et de radicaux 

hydroxyles sous l’effet des rayonnements UV grâce à la réaction : 

 Fe(OH)
2+

 + hυ → Fe
2+

 + OH
•
   (G25) 

 Cette réaction permet d’expliquer la photo-oxydation de composés organiques avec le 

simple système Fe
3+

/UV (i.e. sans ajout de H2O2). Toutefois, la production de radicaux, et 

donc la dégradation des polluants, est plus limitée avec un tel système qu’en présence de 

H2O2. Une fois la production de radicaux initiée, les réactions de propagation et de 
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terminaison sont ensuite similaires à celles du système Fenton. Les contaminants organiques 

sont dégradés très majoritairement par réaction avec les radicaux hydroxyles, entités les plus 

oxydantes et les plus réactives présentes dans le milieu. 

 
Figure 8 : Réactions se produisant dans le système photo-Fenton(Flotron, 2004). 

8.3. Procédé électro-Fenton  

Le procédé électro-Fenton regroupe les techniques électrochimiques qui permettent de 

régénérer l’oxydant ou le catalyseur de la réaction de Fenton ou les deux. Selon le système 

électrochimique mis en place, différentes voies catalytiques sont possibles. A la cathode, 

H2O2 peut être électro-généré par la réduction de l’oxygène dissous ou Fe(III) réduit en 

Fe(II). A l'anode, Fe(II) peut être produit par l’oxydation d’une anode constituée de fer 

métallique (Qiang et al., 2003 ; Chou et al., 1999).  

 A la cathode: 

  O2 + 2H
+
 + e

-
 → H2O2   (H1) 

  Fe
3+

 + e
-
 → Fe

2+
    (H2) 

 A l'anode : 

  Fe
0
 → Fe

2+
 + 2e

-
    (H3) 

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

réduire uniquement le fer(III), le peroxyde d’hydrogène étant alors ajouté au milieu. Pour des 

potentiels imposés plus réducteurs, à la fois le fer(III) et l’oxygène sont réduits 

simultanément à la cathode. Une fois dans le milieu, les réactifs assurent la formation des 

radicaux hydroxyles selon la réaction de Fenton : 

  Fe
2+

+ H2O2 → Fe
3+

 + OH
-
 + OH

•
  (G1) 

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

compétition qui consomment des radicaux hydroxyles, en produisant dans le milieu en 
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continu les réactifs nécessaires. Cependant, elle dépend fortement des conditions de pH, de 

l’intensité du courant et de la concentration en électrolyte si la conductivité du système est 

faible (Yavuz, 2007). Plusieurs types d’électrodes ont été utilisés. La réduction du fer(III) a 

souvent été réalisée sur des cathodes en carbone (Brillas et al., 1996 ; Oturan et al. 2000). 

Une nappe de mercure a également été mise en œuvre dans certaines applications (Oturan et 

al., 1999 ; Ventura et al., 2002). 

9. Procédés basés sur l’utilisation de semi-conducteurs 

En catalyse homogène, le catalyseur, les réactifs et les produits forment une seule 

phase. En catalyse hétérogène, la réaction se produit uniquement à la surface du catalyseur 

solide dans une phase fluide contenant les réactifs et les produits, (Scacchi et al., 1996). 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. Elle 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 (Petit, 2007). 

  Le photocatalyseur est un semi-conducteur 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. La dégradation 

photochimique des substances chimiques organiques est fortement améliorée par l‘ajout de 

catalyseurs semi-conducteurs hétérogènes. Les photocatalyseurs les plus communément 

rencontrés sont: TiO2, ZnO, ZnS, ZrO2, CdS, CeO2, (Herrmann, 1999). D‘autres catalyseurs 

tels que le CdS et GaP ont étés testés, ils ont la faculté d‘absorber une fraction plus large dans 

le spectre solaire (Bube Richard H, 1992), mais ces derniers ne sont pas stables et se 

dégradent pendant le processus photocatalytique. 

  Le TiO2, semi-conducteur, non toxique, peu coûteux, semble être le plus efficace et 

combine d‘une part de bonnes propriétés d‘adsorption vis-à-vis du réactif et d‘autre part une 

capacité d‘absorption des photons (Herrmann, 2001).  

9.1.La photocatalyse hétérogène TiO2 

 Les oxydes de titane sont utilisés dans une grande variété d'applications 

technologiques pour lesquelles les propriétés de surface jouent un rôle. L‘oxyde de titane est 

utilisé dans la catalyse hétérogène, dans les cellules solaires pour la production de 

l'hydrogène et l'énergie électrique, mais aussi comme pigment blanc dans les peintures et les 

produits cosmétiques, comme un revêtement protecteur contre la corrosion, revêtement 

optique et il trouve une application dans les batteries à base de ‘Li’et dans diverses autres 

applications, (Onal et al., 2006).  

 On trouve le dioxyde de titane sous trois formes cristallines principales distinctes: le 

rutile, l‘anatase et la brookite et plus rarement la variété bronze (TiO2-B) (Sarantopoulos, 

2007). Seuls le rutile et l‘anatase jouent un rôle dans les applications photocatalytiques, la 

brookite n‘est jamais employée du fait de sa rareté. 
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 Thermodynamiquement, l'anatase et le rutile sont capables d‘initier des réactions 

d‘oxydation photocatalytique. Cependant, l‘anatase a été identifié comme étant la variété la 

plus efficace des deux en photocatalyse, (Ku et al., 1996; Maeda & Watanabe, 2007). 

9.2.Formation des espèces réactives 

 La structure électronique des semi-conducteurs est caractérisée par une bande de 

valence entièrement remplie, et une bande de conduction complètement vide. Sous l’effet 

d’une irradiation UV, dont l’énergie des photons est supérieure ou égale à la différence 

d’énergie entre les bandes de valence et de conduction, un électron de la bande de valence 

passe dans la bande de conduction (noté e
-
CB), laissant un trou dans la bande de valence (noté 

h
+

VB) : 

  TiO2 +  hυ → e
-
CB+ h

+
VB   (I1) 

 L’énergie des photons doit donc être adaptée à l’absorption du semi-conducteur, et 

non à celle des contaminants à oxyder comme c’est le cas dans un procédé de photolyse 

homogène. Pour TiO2, la différence d’énergie entre les bandes de valence et de conduction 

étant de 3,02 eV, cela impose un rayonnement tel que λ ≤ 400 nm (Herrmann, 1999). 

 Les entités formées peuvent ensuite se recombiner, être piégées, ou réagir à la surface 

du catalyseur, soit avec un accepteur d’électrons (oxydant), soit avec un donneur d’électrons 

(réducteur). Ainsi, des radicaux hydroxyles sont formés à la surface du catalyseur par 

oxydation des molécules d’eau adsorbées, des ions hydroxydes ou des groupements titanols 

de surface (-TiOH). Les radicaux superoxydes et perhydroxyles sont également formés par 

les réactions entre les électrons et l’oxygène adsorbé. En fait, les principales réactions mises 

en jeu sont les suivantes (Wen et al., 2002) : 

  h
+

VB + OH
-
 (surface) → OH

•
    (I2) 

 h
+

VB+ H2O(adsorbé) → OH
•
 + H

+
   (I3) 

 e
-
CB+ O2(adsorbé) → O2

•−
    (I4) 

 h
+

VB  + e
-
CB→ chaleur    (I5) 

 La recombinaison des électrons et des trous est le principal facteur limitant les 

vitesses d’oxydation des substrats organiques. En milieu aqueux, La vitesse de formation des 

paires électron-trou sous sous l‘impact des photons dépend de l‘intensité de la lumière 

incidente et des propriétés optiques et physiques du photocatalyseur. La vitesse de diffusion 

des charges vers la surface du semi-conducteur est déterminante pour la formation des 

radicaux OH
•
 et donc pour la vitesse de dégradation du polluant. 

 La réaction qui génère OH
•
 à partir des groupes OH

−
présents à la surface du dioxyde 

de titane est très importante. De plus, du peroxyde d’hydrogène peut être formé dans la 

solution ou à l’interface solide-liquide grâce aux réactions suivantes : 

  O2
•− 

+ H
+
 → HO2

•
    (I6) 

  2 HO2
•
→ H2O2 + O2    (C8) 

  O2
•− 

+ HO2
• 
→ O2  + HO2

-
   (I7) 
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  HO2
−
 + H

+
 → H2O2    (I8) 

  O2 + 2 e
-
CB+ 2H

+
aq  → H2O2   (I9) 

  2H2O + 2 h
+

VB  → H2O2  + 2H
+

aq  (I10)   

Le radical OH
•
 peut donc être formé de nouveau à partir du peroxyde d’hydrogène généré, 

selon les réactions (Hua et al., 1995 ; Ollis et al., 1991) : 

  H2O2+ hυ → 2 OH
•
    (F11) 

  H2O2+ O2
•− 

→ OH
•
+ OH

−
 + O2  (G15) 

  H2O2  +  e
-
CB → OH

•
+ OH

−
   (I11) 

 

Figure 9: Principe de la photocatalyse hétérogène sur oxyde de titane 

 (d’après Hoffmann et al., 1995). 

hν : radiation UV, h
+

VB trous dans la bande de valence, e
−

CB électrons dans la bande de 

conduction. 

1 : passage d’un électron dans la bande de conduction, suite à l’énergie apportée par le 

photon (λ ≤ 400 nm). 

2 : recombinaison de certains électrons et trous (dissipation d’énergie sous forme de chaleur). 

3 : réaction du trou avec un composé donneur d’électrons (i.e. réducteur) adsorbé : il s’agit 

d’une oxydation. 

4 : réaction de l’électron avec un composé accepteur d’électrons (i.e. oxydant) adsorbé : il 

s’agit d’une réduction. 

5 : oxydation des composés présents dans la solution (et minéralisation dans certains cas). 

6 : piégeage d’un électron de la bande de conduction dans une liaison de surface pour donner 

Ti(III) 

7 : piégeage d’un trou de la bande de valence sur un groupement titanol de surface (réaction 

précédemment écrite sous la forme : h
+

VB + OH
-
(surface) → OH

•
). 
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Figure 10: Réactions intervenant dans le système TiO2/UV, (Flotron, 2004). 

9.3. Photocatalyse solaire et dans le visible 

L‘application de semi-conducteurs comme photocatalyseurs pour la dégradation des 

polluants organiques ont été intensivement étudiés, (Hoffmann, 1995). Comme les réactions 

photocatalytiques hétérogènes ont lieu à la surface du semi-conducteur, les propriétés de 

surface du semi-conducteur jouent un rôle crucial dans la détermination de l'efficacité et des 

mécanismes de la réaction photocatalytique, (Park & Choi, 2004). 

 Les propriétés de surface de TiO2, sont gérés par différents paramètres tels que, le pH, 

le nombre de groupes hydroxyle de surface, la taille des particules, la cristallinité, les défauts 

et les métaux déposés ou absorbés à la surface, (Park & Choi, 2004). En raison du gap 

(différence d'énergie entre la bande de conduction et la bande de valence) relativement 

important, le TiO2 n‘absorbe pas dans le visible. Il est seulement activé par la lumière 

ultraviolette de longueur d'onde inférieure à 387 nm, ce qui ne représente qu'environ 3-5% du 

spectre solaire, ce qui limite plus ou moins son utilisation dans la dépollution des eaux usées 

réfractaires par l‘énergie solaire, (Wang Kan et al., 2004; Sun et al., 2008; Bandara et al., 

2007). 
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Le développement de nouveaux photocatalyseurs à base de TiO2, qui absorbent dans un 

domaine plus large dans spectre solaire ou dans le visible (à une longueur d‘onde supérieure à 

380 nm) serait d‘une grande importance pratique. Ainsi des photocatalyseurs dopés par des 

ions métalliques, (Kim et al., 2005; Zhou et al., 2006) ou des espèces non métalliques comme 

l‘azote, carbone, sulfure, bore, phosphore, fluor, iode, (Asahi et al., 2001;Wang & Lewis, 

2006; Yin et al., 2006; Ohno et al., 2004; Ren et al., 2007; Lin L. et al., 2007; Hong et al., 

2005; Li D et al., 2005a-b; Park & Choi, 2004) ont été de développés. 

10. Procédé électrochimique (l’oxydation anodique) 

Dans ces dernières années, l’utilisation des procédés électrochimiques pour 

l’éliminationdes polluants organiques a eu beaucoup de succès. La technique classique la plus 

habituelle et  la plus connue est l’oxydation anodique. Cette méthode est basée sur la 

génération des radicaux hydroxyles adsorbés (OH
•
) sur la surface d’une anode de haute 

surtension d’oxygène par l’oxydation de l’eau en milieu acide et neutre  ou par l’oxydation 

des ions hydroxydes à pH ≥ 10 (Mills,1997; Torres et al.,2003). 

   H2O → OH
•
ads + H

+
 + e

-  
 (J1) 

 OH
-
 → OH

•
ads + e

-
    (J2) 

À l'anode, les molécules d'eau sont oxydées et menées à la formation des radicaux, tandis 

qu'à la cathode, le gaz d'hydrogène est produit et n'est pas impliqué dans l'oxydation des 

polluants. Par conséquent, la méthode électrochimique utilisée dans le traitement des eaux 

résiduaires se concentre principalement sur l'oxydation anodique.Elle a montré que les 

matériaux d'électrode jouent un rôle principal dans l’oxydation électrochimique en 

influençant l'efficacité de l'oxydation, voies de dégradation, et mécanismes de réaction. Basé 

sur les mécanismes impliqués dans l'oxydation de polluants, les matériaux d'électrode ont été 

classifiés dans deux groupes principaux qui sont les anodes actives comprenant Pt 

(Comninellis et Pulgarin, 1991), l'IrO2, et le RuO2 (Li et al., 2005) et anodes inactives 

comprenant PbO2, SnO2. (Comninellis et Pulgarin, 1993) 

Un nouveau matériau est apparu: le diamant dopé au bore (BDD pour «boron doped 

diamond», en anglais) qui possède une surtension d'oxygène plus importante que les 

précédents ce qui donne une concentration plus importante en OH
•
 adsorbé d’où une 

meilleure oxydation du polluant. Ainsi, plusieurs travaux ont été entrepris avec l'utilisation de 

cette anode (Brillas et al., 2004; Sires et al., 2006;. Brillas et al., 2007) 

 La réaction initiale dans les deux anodes (généralement noté M) correspond à 

l'oxydation des molécules d'eau produisant l'oxygène actif et les radicaux hydroxyles 

adsorbésM(OH
•
) : 

    M + H2O → M(OH
•
) + H

+
 + e

−
   (J3) 

 La surface des anodes actives agit fortement avec les radicaux OH
•
, ayant pour 

résultat la transformation en un super-oxyde (MO)  
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La génération des radicaux hydroxyles  

 

 

   M (OH
•
) → MO + H

+
 + e

−
    (J4) 

 Le MO, qui a une capacité d'oxydation plus faible que OH
•
, peut participer dans 

l'oxydation des polluants organiques (R), et les couples redox MO/M réagissent en tant que 

médiateur dans la réaction  

   MO + R →M + RO      (J5) 

 Au même temps, il existe une réaction de concurrence, c'est la réaction de l'évolution 

de l'oxygène par la décomposition chimique du MO de la réaction. 

   MO→M + (1/2) O2     (J6) 

 Il est nécessaire de mentionner qu'un oxydant comme l’ozone peut être produit par la 

décharge de l'eau à l'anode suivant la réaction : 

   3 H2O→O3 + 6H
+
 + 6e

−
    (J7) 

Et du peroxyde d'hydrogène peut également être produit par les réactions : 

   2 M(OH
•
)→2 M + H2O2    (J8) 

   H2O→H2O2 + 2H
+
 + 2e

−    
(J9) 

 C'est-à-dire, sans compter que le radical OH
• 

 est l’oxydant le plus fort, les autres 

espèces réactives de l'oxygène telle que H2O2, et O3 sont produites dans l'oxydation 

électrochimique. 

 Le radical hydroxyle formé peut réagir rapidement avec les composés organiques RH 

soit par addition sur une liaison non saturée (hydroxylation) soit par une réaction de 

déshydrogénation en déclenchant un mécanisme radicalaire qui conduit à la minéralisation 

complète du composé, c'est-à-dire à sa transformation complète en dioxyde de carbone selon 

la réaction suivante: 

   a OH
.
ads + b RH → z CO2 + x H2O   (J10)
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Plusieurs procédés ont été étudiés afin d’éliminer les polluants organiques toxiques. 

Parmi les méthodes de dégradation et de minéralisation, les procédés d’oxydation avancée 

(POA) ont reçu un grand intérêt ces dernières années.  

Ces procédés sont basés sur la production et l’exploitation in situ d’un oxydant 

puissant, très réactif et non sélectif, le radical hydroxyle (OH
•
), qui permet l’oxydation des 

polluants organiques toxiques. Son mode d’action se base sur la substitution d’atomes 

d’hydrogène, le transfert d’électrons ou d’addition électrophile. Les molécules organiques 

complexes sont soit transformées en sous produits d’oxydation plus avancées que les 

composés d’origine ou bien complètement minéralisées en CO2 et H2O. 

Selon le mode de production de radicaux hydroxyles, les POAs incluent une variété 

de types d’oxydation tant en phase homogène qu’en phase hétérogène. Pour la phase 

homogène, nous pouvons citer des systèmes comme: Fe(II)/H2O2(réaction de Fenton), 

O3/OH(ozonation), O3/H2O2 (peroxonation), H2O2/UV (photolyse de H2O2), Fe(II)/H2O2/UV 

(photo-Fenton), Fe(III)/H2O2, Fe(III)/H2O2/UV et pour la phase hétérogène: TiO2/UV, 

ZnO/UV,… etc. Par ailleurs il existe d’autres procédés d’oxydation avancée utilisant 

l’électricité comme l’électro- Fenton et la sonolyse. 

La production des radicaux hydroxyles par la réaction Fenton entre le peroxyde 

d’hydrogène et le fer ferreux est la plus simple. Cette réaction s’effectue dans des conditions 

particulières de pH (pH=3-4) et de concentrations en réactifs. Cette dernière peut être couplée 

à d’autres procédés pour aboutir à de nouvelles techniques de traitement tels que : électro-

Fenton, photo-Fenton, photo-électro-Fenton, etc… dont l’objectif est d’augmenter l’efficacité 

de dégradation des polluants tout en évitant l’ajout de réactifs chimiques dans le milieu 

aqueux à traiter.  

Ces procédés constituent un outil simple, efficace et intéressant sur le plan 

économique et écologique pour éliminer les micropolluants organiques dans les eaux usées 

agricole, industrielle et/ou naturelle. 

Cette étude, qui s'inscrit dans le cadre général de la dépollution de solcontaminé, l’eau 

et les effluents industriels, a eu pour but d’étudier les différents procédés de production des 

radicaux pour le traitement des polluants organiques persistants.  
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